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Série de TD N°03

Exol:

Au cours de la réaction : 2N,05 — 4NO, + O, la vitesse de disparition de N,Os vaut, a un instant t;
donné, v (N,0s) = 2.102 mol.L ™ .s™.

En déduire (a cet instant) la valeur de v, la vitesse globale de la réaction, ainsi que celles de v (NO,)
et vy (O,), vitesses de formation (d’apparition) des deux produits.

Exo2:
1) Dans une premiere expérience on réalise dans les conditions appropriées, une étude cinétique de la
réaction (1) suivante (solvant H,O ; T = 298 K) :

v 2 k :
(1) C -f-oggq) = c-;-f;) + O2(aq)

La réaction a pour constante de vitesse k; = 2,5.10* s A I’instant t; = 10° s la concentration en ion
CrO**, est : [CrO*; ] = 1, 5.10* mol.L™,

- Quel est I’ordre de cette réaction ?

2) Calculer la concentration initiale en Cro?,.

3) Déterminer le temps de demi-réaction 14/, en secondes, pour la réaction (1).

4) Dans une deuxiéme expérience on effectue, dans les conditions appropriées, I’étude cinétique de la
réaction (2) suivante (solvant H,O ; T =298 K) :

v 2 k )2
(2) (J(;;) + OZ{aq) 42} Cr O?(tq)

Les conditions initiales sont : [Cr**]o = [02]o = 1,5.10™ mol.L™.

La réaction, a pour constante de vitesse k, = 1,6.10® mol™.L.s™.

- Déterminer I’ordre global de cette réaction, ainsi que son temps de demi-réaction 1/, en secondes.

5) En supposant que les ordres partiels en Cr?* et O, sont identiques pour la réaction (2), déterminer la
[cro3]

constante d’équilibre k; = e E 0]
2

de la réaction (3) suivante :

S+ k2 002t
(3) Cr () T Os(aq) 4>k1 Ch Oz(aq)

Exo3:
En solution aqueuse, I’urée est susceptible de se décomposer en carbonate d’ammonium selon la
réaction :

(HyN)2CO +2H,0 — 2NH| + CO3~

1) Exprimer la vitesse de la réaction. Indiquer par des lettres p et q les ordres partiels de reaction.

2) En solution diluée, la constante (apparente) de vitesse de la réaction & T, = 350 K est ky = 4.10° s™.
Justifier, a I’aide de deux arguments, I’ordre 1 de la réaction.

3) Exprimer la loi de vitesse effective de la réaction, c’est-a-dire la loi de variation de la concentration
C. de I'urée.

4) Calculer t; la durée nécessaire pour décomposer 80% de I’urée a T; = 350 K.

5) Exprimer k la constante de vitesse de la réaction en fonction de I’énergie d’activation E, et du
facteur de fréquence A.

6) L’énergie d’activation de la réaction est E, = 166 kJ.mol™. En supposant cette grandeur
indépendante de la température, calculer k, la constante de vitesse de la réaction a T, = 300 K et t; la
durée nécessaire pour décomposer 80% de I’urée a cette température.

7) En présence de I’enzyme uréase, la constante de vitesse de décomposition de I'urée a T, =

300 K devient k’, = 3.10% s™. Quel est le rdle de I’uréase dans la réaction ?

8) Donner I’expression de I’énergie d’activation E’, en présence d’uréase. On considere que le facteur
de fréquence de la réaction est le méme qu’en absence d’uréase. Calculer la valeur de E’,. (Donnée : R
=8, 3J.K%mol?)
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Solution exo 1 :

Au cours de la réaction : 2N,05 — 4NO, + O, la vitesse de disparition de N,Os vaut, a un instant t;
donné, v (N,0s) = 2.102 mol.L ™ .s™.

En déduire (a cet instant) la valeur de v, la vitesse globale de la réaction, ainsi que celles de v (NO,)
et vy (O,), vitesses de formation (d’apparition) des deux produits.

La vitesse (volumique) de disparition de N,Os vaut :
?.-'d(i?\‘rgos) _ 7(1[1\'905].
dt

La vitesse (volumique) la réaction est définie par :

1 d[i 'rgO5] 1 d[f\rOQ] 1 d[Og]
Y = —— = — = —

2 dt 4 At 1 dt

Soit :
1 . 1 r
v = rar(N20s) = gup (NO2) = vp1(O2)

donc: )
v1 =v51(02) = 1.1072 mol L7 .57 | et vi1(NO2) = 410 %mol L .s7!

Solution exo 2 :
1) Dans une premiere expérience on réalise dans les conditions appropriées, une étude cinétique de la
réaction (1) suivante (solvant H,O ; T = 298 K) :

2 k :
(1) CrO3y —— Crisy + O2aq)

La réaction a pour constante de vitesse k; = 25.10% st A I’instant t; = 10% s la concentration en ion
CrO**, est : [CrO*, ] = 1, 5.10* mol.L ™,
- Quel est I’ordre de cette réaction ?

L’unité de k (s™*) nous permet d’affirmer que la réaction est d’ordre 1.
2) Calculer la concentration initiale en Cro%,.

Soit C, la concentration initiale de CrO%*", et C sa concentration instantanée au cours de la réaction
(1). Si la réaction suit une cinétique d’ordre 1 la vitesse de la réaction (qui s’identifie avec la vitesse
de disparition de CrO**,) s’écrit :

dC
dt

=k C.

vl = U4 = —
En intégrant cette équation, on peut écrire : C = Cy. exp(—Kkit)
soit :
C

— —1,926.107% yol. L7}
eXp(—kqh) . mo

[CrO2T)g = C) =

3) Déterminer le temps de demi-réaction 14/, en secondes, pour la réaction (1).

Pour une cinétique d’ordre 1 :
In2

Ti/2 =

avec, ici:a=1etk=k;.D’ou:
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In2
Ty = == — 9773 s

4) Dans une deuxieme expérience on effectue, dans les conditions appropriées, I’étude cinétique de la
réaction (2) suivante (solvant H,O ; T =298 K) :

v, .2 k: )2
(2) C (;;) —+ OQ{aq) —2} C'r OQE’E—!Q)

Les conditions initiales sont : [Cr**]o = [02]o = 1,5.10™ mol.L™.

La réaction, a pour constante de vitesse k, = 1,6.108 molt.Ls
- Déterminer I’ordre global de cette réaction, ainsi que son temps de demi-réaction t,/,, en secondes.

4) La réaction (2) est la réaction inverse de la réaction (1). Soit C, la concentration initiale de
Cr®* et C sa concentration instantanée au cours de la réaction (2).
« L’unité de k (mol™.L.s™) nous permet d’affirmer que la réaction est d’ordre 2.

« La réaction est d’ordre 2, et le temps de demi-vie (t1,,), en secondes, est égal a:

T1/2 = m =4,17.10

5) En supposant que les ordres partiels en Cr?* et O, sont identiques pour la réaction (2), déterminer la
[cro3]

constante d’équilibre k; = e E 0]
2

de la réaction (3) suivante :

2 ke )
(3) C’J‘(:(_‘) + O3(aq) 4>M Ch Oz?;q)

- La reéaction (3) résulte des deux réactions (1) et (2) se faisant en sens inverses.
Bien comprendre : C’est un équilibre lorsque les 2 réactions ont la méme vitesse, donc lorsque v; =
Vs.

Donc : v; = k;[CrO**; 1= v, = k[Cr**][O2]

- [C?'OSJF] _@_ L1l
= |K3= 7[0?34?][02] T 6,4.10

Solution exo 3 :
En solution aqueuse, I'urée est susceptible de se décomposer en carbonate d’ammonium selon la
réaction :

(HyN)oCO 4+ 2H,0 — 2NH + CO%
1) Exprimer la vitesse de la réaction. Indiquer par des lettres p et q les ordres partiels de réaction.
1) La vitesse de la réaction peut s’exprimer a partir de la disparition de I’urée :
. - _d[(H2N)2CO]

dt
= k.[(HoN),COJP.[H, 00

2) En solution diluée, la constante (apparente) de vitesse de la réaction & T, = 350 K est ky = 4.10° s™.
Justifier, a I’aide de deux arguments, I’ordre 1 de la réaction.

2) En solution diluée & T, = 350 K, la constante cinétique est k, = 4.10°s™

TD n°03 Chimie 11 - 2019/2020



Université 8 Mai 1945 Guelma 1% année SNV

On peut affirmer que I’ordre de la réaction est 1, car :
Argument 1 : la constante de vitesse est homogéne & I’inverse d’un temps (ici, exprimée en s™), ce qui
ne se produit que pour les réactions d’ordre 1.

Argument 2 : en solution diluée, la concentration de I’eau [H,O] = constante. Il y a donc
dégénérescence de I’ordre de « p+ g »a « p »:

v = K.[(H2N)2COJP.[H20]° = Kapp.[(H2N)2COTP avec Kapp = K[H,O]°

Il apparait donc évident (& cause de I’unité utilisée pour k) que dans I’équation de vitesse ci-dessus, p
=1.

p = 1 est non seulement I’ordre partiel par rapport a I’urée mais, ici, il représente aussi I’ordre global
(apparent) de la réaction qui est donc réaction d’ordre 1 :

Vo _W — k.[(HaN)2CO)

3) Exprimer la loi de vitesse effective de la réaction, c’est-a-dire la loi de variation de la concentration
C. de I'urée.

3) La loi de vitesse effective de la réaction (c’est-a-dire la loi de variation de la concentration C; de
I’urée) en fonction du temps est, apres intégration de la loi différentielle ci-dessus :

| [(HaN)sCO] = [(H2N)2CO)o. exp(—k-t) |

Cy = Cy.exp(—kt) < ln% = k.t
‘t

4) Calculer t; la durée nécessaire pour décomposer 80% de I’'urée a T, = 350 K.

4) Pour déecomposer 80% de I’urée & T, = 350 K, il faut une durée t; telle que :

h]% = k1.4; 1

(t1) — |t1 = ——In5=40250 5| Noter : t1 ~ 11 h
20 k1

C(tl) = WCU

A 350 K, 80% de I’urée est décomposée aprés 40 250 s, soit environ 11 heures.

5) Exprimer k la constante de vitesse de la réaction en fonction de I’énergie d’activation E, et du
facteur de fréquence A.

5) Loi d’Arrhénius :

&
k= A.exp (_R‘ )

6) L’énergie d’activation de la réaction est E, = 166 kJ.mol™. En supposant cette grandeur
indépendante de la température, calculer k, la constante de vitesse de la réaction a T, = 300 K et t; la
durée nécessaire pour décomposer 80% de I’urée a cette température.

6) ¢ La relation précédente, appliquée aux deux températures d’étude :

» T1 =350 K et la constante de vitesse a cette température :

k1 = A.exp (_%) — 41075 51
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» T2 =300 K et la constante de vitesse a cette température :

Ea
ko = A.exp (— R’Tg)

Donc - In ko B & 1 1 - E.To — T
M TR\ )R TN

E T — T

Don, & To = 300 K : | kg = ky.exp (fT
112

) =2,92.107Y 571

* Pour décomposer 80% de I'urée a T, = 300 K, il faut une durée t, telle que :

Co
Clta)

20
¢lt) = 155

In

= ko.to

| =

s |tg = — In5=4.10° s| Noter : f5 ~ 10 ans

Gl
(&)

(&)

7) En présence de I’enzyme uréase, la constante de vitesse de décomposition de I'urée a T, = 300 K
devient k', = 3.10% s, Quel est le rdle de I’uréase dans la réaction ?

7) En présence d’uréase, la constante de vitesse & 300 K est k’, = 3.104 s, ¢’est-a-dire beaucoup plus
grande que celle trouvée ci-dessus (k, = 2, 92.10° s).

Ceci signifie que I’uréase est un catalyseur enzymatique dont le r6le est d’augmenter la vitesse de la
réaction.

8) Donner I’expression de I’énergie d’activation E’, en présence d’uréase. On considére que le facteur
de fréquence de la réaction est le méme qu’en absence d’uréase. Calculer la valeur de E’,. (Donnée : R
=8, 3J.K%mol?)

8) En présence d’uréase, si la vitesse de la réaction est plus grande, c’est parce que I’énergie
d’activation (E,) est différente (plus faible) :

. &, &
ATy =300 K : ky=A. exp (_ﬁ) et ki = A.exp (_R;‘ )
2 2

A 1 kL
Donc : In—2 = E,—E& & =&, —RTyIn-2
onc : In o R‘Tg( L) = o 51n T

=01,4 kJ.mol ™1
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