meo, oomip/fwoeo,

| Réactions composees

A. Réactions paralleles
1) Lois de vitesse
C'est le cas ou un ou plusieurs réactifs participent a des réactions différentes.
On prend le cas suivant :
A->B Vi = kl[A]
A->C Vo = kz[A]

La vitesse de formation ou de consommation de chaque constituant est
donnée par :

Va = d[A] / dt = -v; - vo = -(k1tko)[A]
Ve = d[B] / dt = v; = Ki[A]
Ve = d[C] / dt = vp = ko[A]

2) Calculs des concentrations en fonction du temps
- On intégre les équations de vitesse des constituants, et on trouve :

dA] _ —(k, +k )[A]:In([ ]j ~(k, +k, )t

dt [Al,
= [A]=[A], xetner

=i al = Al xe e = [l = - oo

- Bl=, 5 (Al xb-e ) sl =0

d([:ict:] k,[A] =k, [A], xe ™" = [c]-[c], = k1+k2

[Al, xt-e ) sifc], =0

[A]y x et

[A]o x @ ~(ky+ky)

- 2
Cl=

3) Comparaison des vitesses
Si l'on trace la courbe des concentrations en fonction du temps, on obtient :

A, A

[C]

[B]

[A]




Si la vitesse de formation d'un composé (donnée par la constante de vitesse)
est plus grande que l'autre, on aura en fin de réaction plus de ce composé. Attention,
cela ne marche que si les mémes staechiométries sont produites pour chaque
réaction.

Ici, on voit que [C]; > [B];, on en conclut que la deuxiéme réaction est la plus
rapide, ou ky > Kj.

B. Réactions opposées
1) Lois de vitesse
Lorsque deux processus impliquent la méme réaction mais dans un sens
différent :
A->B Vi = k]_[A]
B->A Vi = kl[B]

La vitesse de formation ou de consommation de chaque constituant est
donnée par :
va = d[A] / dt = -v; + v, = K4[B] - kq[A]
Vg = d[B] [dt=vy -V, = k]_[A] - k-]_[B]
Et on a [A]p = [A] + [B]

2) Calculs des concentrations en fonction du temps
On obtient cette fois-ci des équations plus difficiles a résoudre. On remarque
que I'on a une équation différentielle du premier ordre pour A. On peut alors la
résoudre :

d(l:I?J =—(k, + k—1)[A] + k—l[A]O
= Equation sans second membre
W= i al - B =i o

= In[A] = _(kl + k—l)t + Cte j— [A] = C X e_(kl"'kfl)t

= Solution particuliere
(ky+k_y )t
dlCxe ™) e, +iJoxe ik 4k A,

dt
- (iict: xe ol - C:(k1 + k—l) xglarkalt = _(kl + k_l)C x g larkalt 4 k-l[A]o
dC . k_ .
R G et +e)

— Solution générale
[Al= AL L+ ertetar)

—1

3) Comparaison des vitesses
Si l'on trace la courbe des concentrations en fonction du temps, on obtient :




A, A

[Al

[B]

>

La réaction finit par atteindre un équilibre, qui dépend des constantes de
vitesses des réactions opposées. Plus les réactions sont rapides, plus I'équilibre est
rapidement atteint.

C. Réactions Consécutives
1) Lois de vitesse
Lorsque les réactions s'enchainent :
A->B Vi = kl[A]
B->C Vo = kz[B]

La vitesse de formation ou de consommation de chaque constituant est
donnée par :
va = d[A] / dt = -v; = - k[A]
vg = d[B]/dt = vy - vo» = K4[A] - ko[B]
vc = d[C] / dt = v, = ky[B]
Eton a [A]o = [A] + [B] + [C]

2) Calculs des concentrations en fonction du temps
On trouve comme résultats de ces équations :

[A]=[AL,e™

)=, % Ak e )

k . k .
=[al.l1- 2 kit 1 Kot
[C] [ ]O( kz_kle +k2_kle j

3) Comparaison des vitesses
Si l'on trace la courbe des concentrations en fonction du temps, on obtient :

AL, A

[Cl.=[Aly
Blna 5
[B]
[Al
, >

Cette fois-ci on observe des allures particulieres pour chaque réactant. On
remarque qu'au bout d'un certain temps tmax, dit temps d'induction , la concentration
en B est maximale.



Si la deuxieme réaction est la plus rapide, alors on observe que la réaction
tend vers A > C, et qu'on n'observe presque pas de B.

Il Principes et approximations cinétiques

A. Approximation de |'Etat Quasi-Stationnaire

On a vue que lorsque k; est beaucoup plus grande que ki, [B] tend vers 0. On
dit que I'étape 1 impose sa vitesse , elle est cinétiguement déterminante . D'apres
la loi de conservation de la masse, on trouve :

[Al =|A]+[B]+IC]=|A]+[C]
~dAl, dc]
dt dt

=0 V, =V,

Cela signifie qu'autant de B est formé et consommé. On considére alors B
comme une espéce intermédiaire, et on écrit 'approximation de |'état quasi-

stationnaire :
Vg = @ =0
dt

= Dans I'exemple précédent
2> Vg = d[B] [dt=vy-Vvy = k]_[A] - kz[B] =0
[A]=[A],e™

Bl= ¢ [ALe ™

[c]=[Al,-e™)

= Limites de I'AEQS

L'AEQS présente un écart avec la réalité tres important pour des temps trop
courts (avant tmax). Cependant, elle constitue une tres bonne approximation lorsque
ko/ks est important.

Ainsi on n'applique 'AEQS qu'a des intermédiaires réactionnels ou des
molécules trés réactives et apres le temps d'induction.

B. Principe de micro-réversibilité
Lorsque I'on considere deux processus élémentaires inverses, le chemin suivi
par I'un ou l'autre est le méme, quelque soit le sens.

C. Principe de I'équilibre détaillé
Pour une réaction globale a I'équilibre, chague processus élémentaire qui la

compose est a I'équilibre.
'& — Azg

D. Principe du moindre changement de structure \:\ Jf




Tout processus impliquant la coupure de deux liaisons ou plus n'est
probablement pas élémentaire. On remarque qu'une élimination concertée est un
processus élémentaire.

Il Réaction par stades

A. Exemple global
Soit la réaction A = 2C + E décrite par les processus suivants :

A>2B Q)

B=>C+D (2

2D 2E 3)

On fait TAEQS surB et D :
Vg = 0= 2V1 -V
Vp=0=Vvy-2v3

La vitesse globale est donnée par v = vg = v3. En croisant cette équation avec
les équations de I'AEQS, on trouve v = v; = kq[A].

B. Substitutions nucléophiles
1) SNy
Réaction globale : RCIl+ OH = ROH + CI’
Processus : RCl <R+ CI (1)
R*+OH 2 ROH (2)

On fait I'AEQS de l'intermédiaire carbocationique R" :
VR = d[R*]/dt = vy - V.1 - V2 = k3[RCI] - k-1[R][CIT - k2[R*][OH] =0

On en déduit la valeur de [R'] :
[ ]_ k,[RCI|
k,lcr ]+k [OH J

La vitesse globale est donnée par v = vron = ko[R][OH]. En substituant la
valeur trouvée précédemment, on trouve :

v=k,[RJor] = KkIReoH ]

k_,|CI|+k,|OH"]

Cependant, on trouve expérimentalement que la loi de vitesse est de la forme
v = k[RCI]. On est en fait en présence d'un cas limite ou la vitesse d'halogénation du
carbocation est tres inférieure a celle de I'nydroxylation.

Ce qui donne k.1[CI] << kp[OH], et on retrouve la loi de vitesse expérimentale.

2) SN,
Réaction globale : CH3Cl + OH = CH30H + CI

Processus : CH3Cl + OH = CH30H + CI (1) € Cest déja un processus élémentaire




VvV = VCH30H = Vl - kl[CH3C|]lOH—J Tout simplement ...

IV Reéactions en chaines

A. Etapes de la réaction

Une réaction en chaine posseéde une séquence fermée dans son mécanisme.
On distingue plusieurs étapes :

_l'amorcage , qui est la premiere réaction ayant lieu, elle initie la propagation.
Elle ne consomme que les réactifs de départ.

_la propagation , qui s'effectue un certain nombre de fois en fonction de la
longueur de chaine . C'est la transformation des différents intermédiaires a l'intérieur
de la boucle.

__laterminaison , elle consomme des intermédiaires pour donner des produits
finaux.

B. Exemple de réaction en chaine

EX:

(1) CHsCHO = CHge + CHO® CHACHO CHa CHACHO

(X) CHOe 2 CO + He C.H
(y)  He+ CH3CHO = Hjy + CH3COe 2116
(2)  CH3COe 2 CO + CHgze

(3)  CHge + CH3CHO = CHg + CH3COe
® 2 CHz» 2 CyHs CHaCOQOe CHae

Les processus x ety
correspondent aux réaction de transfert .
IlIs lient I'amorcage a la propagation.

On obtient alors les produits CO
primaires : CHy4, CO, CyHg et Ha.

On détermine alors les transformations indépendantes :
Ns=Nc-N¢ = n(CH4, CO, CyHg, Hy, CH3CHO) - n(C,O,H) =5-3=2

On a deux transformations indépendantes :
(A) CH3CHO =CO + CH,4
(B) CH3CHO =%C,Hg+ ¥ H,+ CO

Le mécanisme de chacune de ces réactions est déterminé en croisant les
processus de la réaction globale :

(A)=(2)+(3)
B)=@D)+0)+ ) +(2)+(®

C. Lonqueur de chaine
On définit la longueur de chaine A comme le nombre de fois que s'effectue
une propagation pour chaque amorcage. On la définit comme suit :




A = vitesse de propagation
vitesse de I'amorcage

= Méthode pour trouver la loi de vitesse
_ On écrit I'équation de vitesse de chaque processus :

—_ Vi,x
Vx - kx |_| Ci
Ex:v, =k,|CH,CHO]|
_ On écrit la vitesse de formation de chaque constituant :
v. dt

b= Zvi,xvx
i

EX V. =V, +V, =V, =2V, =k [CH,CHO] +k,[CH,CO *| - k;[CH, |[CH,CHO] - 2k [CH, ]
_ On fait 'AEQS sur chaque radical libre :

d[radical] _ 0

dt
_ On veut I'expression de la vitesse globale. D'aprés son expression, on cherche a
exprimer les radicaux libres en fonction de CH3;CHO.
_ 1 — V1 + Vy + V3 —
v=-"v = s [CH,CHO](k, +k, [He]+k,[CH, *])

o ¥ CHiCHO

D. Synthése de HBr

Réaction globale : Hs + Br, =2 HBr

Processus :

(1) Brz+M 22Bre+M amorcage
(2)(-2) Bre + Hy <@ HBr + He propagation
(3) He+Bry 2 HBr+ Bre propagation
(k1) 2Bre+M 22Br,+M terminaison

On fait 'AEQS des radicaux libres He et Bre, trés réactifs :

Bl o0=v, v, —v, =kl Jre] -k feJer] -k -]
d[itr']:ozz\,l—vz +V_,+tVv, —2v

= 2k, [Br, [M] -k, [H, ][Br «] +k ,[H+]HBr] +k;[H<]Br,] - 2k ,[M][BIr ]
En additionnant ces deux expressions, on trouve I'expression de [Bre] :
k
Vi=vy < k[Br]M =k [Bre[M] - [Bre]=. | *[Br]
-1

Avec la deuxieme équation, on trouve l'expression de [He] :
J= ko [Br+]H, ]
[He]
k,[Br,]+k_,[HBr]

La vitesse globale est donnée par v = vy = V2 - V2 + V3. En substituant les
valeurs trouvées précédemment, on trouve :



V =K, [Bro|[H, ]+ ky[He]|Br, | -k _,[H+[HBr]

) kS[BI'Z] _k—z[HBr]
= kZ[BI' ‘][Hz](1+ kg[BrZ] +k_, [HBr]j

_zkzﬂ/:jl[srzl[w]

e [HBr]
ks[Br ]




