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Chapitre 9 : Temps et évolution chimique   

 
    

 
 

Introduction : La plupart des transformations chimiques ne sont pas instantanées . Est-il possible d’évaluer la 

durée d’une transformation, voire éventuellement influer sur son évolution ? 

 

1) Rappels  

1.1. Transformation, réaction et équation bilan  
 Un système chimique est constitué de l’ensemble des espèces chimiques pouvant interagir pendant 

             une transformation chimique.  

 Ce système chimique évolue au cours d’une transformation chimique d’un état initial à un état final. 

Dans ce dernier état, le système ne semble plus évoluer macroscopiquement. 

 Ce qui se passe entre ces deux états est extrêmement complexe et on modélise la transformation 

chimique par une réaction chimique à laquelle on associe une équation de réaction chimique.  

 Pour décrire généralement l’évolution d’un système chimique, on a coutume de ne s’intéresser qu’aux 

réactifs dont les quantités au cours du temps diminuent et les produits dont les quantités au cours du 

temps   

             augmentent. 

 

        Exemple :  

 

 

CO2   +     2  NH3   →              CO(NH2)2   +          H2O 
 

 

 

 

 

 

Une équation chimique doit être équilibrée :  

 

 les coefficients stœchiométriques doivent être tels qu’on retrouve toujours autant d’atomes de chaque 

élément chimique avant et après la réaction. 

 En présence d’ions, il faut veiller à ce que la charge totale du côté des réactifs soit égale à la charge 

totale du côté des produits. 

Exemple :  Fe +     HCl →     Fe2+ +    Cl - +    H2 

 

Coefficients STOECHIOMETRIQUES 

REACTIFS 

   (Avant) 

PRODUITS 

    (Après) 
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1.2. Le tableau d’avancement  
Le tableau d’avancement permet de connaître la quantité de produits formés au cours d’une réaction mais 

aussi de savoir si l’un des réactifs n’a pas été introduit en quantité insuffisante (réactif en défaut). 

 

Exemple : 

On fait réagir 3 mol de gaz carbonique avec 5 mol d’ammoniac. 

 

Etat du 

système 
Avancement CO2      +    2  NH3    →   CO(NH2)2  +      H2O 

initial x = 0 3 5 0 0 

intermédiaire x  3 - x 5 – 2 x 0 + x 0 + x 

final xmax =     

 

Pour trouver l’état final,  on résout les équations du côté des réactifs exclusivement : 

 

3 – x = 0  x = 3 mol 

 

5 – 2 x = 0  x = 2,5 mol 

 

La bonne solution est toujours la plus petite, ici : xmax = 2,5 mol 

 

On remplace alors x dans  la dernière ligne du tableau et on obtient l’état du milieu réactionnel en fin de 

réaction : 

 

final xmax = 2,5 
3 – 2,5 = 

0,5 mol 

5 – 2×2,5 = 

0 mol 

0 + 2,5 = 

2,5 mol 

0 + 2,5 = 

2,5 mol 

 

Ainsi cette réaction a produit 2,5 mol d’urée et 2,5 mol d’eau. 

 

Il reste 0,5 mol de gaz carbonique qui n’a pas réagi = réactif en excès. 

L’ammoniac est le réactif en défaut. 

 

Exercice 1: 

On brûle 2 mol de butane C4H10 dans 4,5 mol de dioxygène. Il se forme de l’eau et du gaz carbonique. 

a) Etablir l’équation bilan de la réaction chimique qui se produit lors de cette combustion. 

b) A l’aide d’un tableau d’avancement, déterminer le réactif limitant 

c) Déduire du tableau les masses d’eau et de gaz carbonique obtenues. 

 

2) Cinétique chimique 
2.1. Transformations rapides ou lentes  

 

 La cinétique chimique étudie l’évolution dans le temps des systèmes chimiques. On peut suivre l’évolution 

temporelle de ce système  en connaissant à chaque instant sa composition. 

 Définition :  Une réaction est dite rapide lorsqu’elle est achevée dès que les réactifs sont mis en contact. 

 

        Exemple : Réaction entre le nitrate de plomb et l’iodure de potassium. 

 

 Définition :Une réaction est dite lente lorsqu’elle dure de quelques secondes à plusieurs dizaines de 

minutes. 

 

        Exemple : Réaction entre le permanganate de potassium dilué et acidifié et le sulfate de Fer 
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2.2. Temps de demi-réaction  
 

 Considérons la réaction suivante :    1 A + 1 B  1 C 

 

On mélange à l’origine du temps (t0 = 0) 10 mol de A avec 10 mol de B. 

L’évolution du système chimique est alors telle que : 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 On  remarque que la pente de n= f(t) est variable : maximale au début, elle diminue au cours du temps 

 On peut définir ( par analogie avec la mécanique), une grandeur définie à partir de la pente de la 

courbe : la vitesse de réaction. 

 La vitesse est maximale au début et décroit au cours du temps. 

 De même ,on remarque que : 

- La quantité de réactifs diminue de moins en moins vite au fil du temps. 

- La quantité de produits augmente de moins en moins vite au fil du temps. 

- La durée de la réaction n’est pas clairement définissable car les courbes sont asymptotiques. 

- A la date t = t1/2 le réactif limitant a été à moitié consommé. 

-  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

n = f (t) 

0 

    10 

       0 

nA ou nB 

nC 

   5 

n (mol) 

Temps 

t1/2 

 

Exercice 2:  

En étudiant la courbe précédente : 

a) Quel est la valeur de  l’avancement maximal xmax ? 

b) Définir l’avancement x1/2 de la réaction à la date t1/2 en fonction de xmax. 

 

Exercice 3: 
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Définition :  

Le temps de demi-réaction est la date à laquelle l’avancement de la réaction a atteint la moitié de sa valeur 

maximale. 

 

3) Facteurs cinétiques 
 Si  on veut modifier la vitesse d’une transformation , on peut agir sur certains paramètres contrôlables : les 

FACTEURS CINETIQUES 

 Pour étudier l’influence d’un paramètre sur la vitesse d’une réaction, il faut prendre garde à ne faire varier 

que ce paramètre. 

 

3.1. La concentration des réactifs  
 Dans un même volume de solvant, plus la concentration des réactifs est élevée, plus la probabilité qu’ils 

ont de se rencontrer pour réagir est grande. 

 La concentration des réactifs est un facteur cinétique.  

       Plus la concentration des réactifs est grandes plus l’évolution du système chimique est rapide. 

 

3.2. La température  
 Dans un solvant donné, plus la température est élevée, plus l’agitation des molécules (agitation 

thermique) est grande et leurs déplacements facilités. Ainsi la probabilité que les réactifs ont de se 

rencontrer pour réagir est augmentée. 

 

 La température est un facteur cinétique.Plus la température est élevée plus l’évolution du système 

chimique est rapide. 

 

 

 On voit ici que t1/2(80°) < t1/2(20°) 

La même transformation chimique se fait donc plus 

rapidement dans un milieu à 80°C que dans un milieu à 

20°C. 

 

 

 Remarques :  

- Lorsqu’on refroidit un milieu réactionnel on obtient donc un ralentissement voire un arrêt de l’évolution 

du système . C’est un procédé de conservation des aliments : les réactions de décomposition des 

matières organiques sont ralenties voire stoppées dans les réfrigérateurs et les congélateurs. 

- En chimie, pour ralentir un milieu réactionnel on peut effectuer une trempe : on ajoute de l’eau très 

froide avec de la glace dans le milieu réactionnel. Les réactifs deviennent ainsi moins concentrés 

(facteur cinétique) et le milieu est refroidit (facteur cinétique).  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

20°C 

n 

Temps 80°C 

t1/2(80°) t1/2(20°) 
 

Exercice 4: 
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3.3. Autres facteurs  
 L’état physique des réactifs est un facteur cinétique. Un morceau de cuivre de 1g réagira moins vite avec 

de l’acide nitrique qu’un gramme de cuivre en poudre. Dans le cas de la poudre, la surface de contact 

entre les deux réactifs (cuivre et acide nitrique) est plus importante et donc la réaction plus rapide. 

 

 Certaines réactions sont sensibles à la lumière (réactions photochimiques) et la quantité de lumière 

devient alors un facteur cinétique. (ex : photosynthèse, synthèse de la vitamine D sous la peau …) 

 

 La nature du solvant est un facteur cinétique, certains solvants facilitant davantage le déplacement des 

réactifs et donc leur rencontre. 
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4) La catalyse 
4.1. Définitions  
  Un catalyseur est une substance qui accélère une réaction chimique sans apparaître dans l’équation 

bilan. 

Exemple :  Les ions tartrates       
   réagissent avec l’eau oxygénée selon le bilan : 

                                                    5      +        
   + 2       4 C   + 8   O 

Cette réaction lente est catalysée par les ions Cobalt (II)  qui participent  2 réactions rapides dont la 

combinaison présente le même bilan réactionnel : 

    Réaction 1 :    5      + 10      + 10     10      + 10   O 

    Réaction 2 :   10      +       
   + 2   O  4 C   + 8    + 10      

 

 Selon la nature du catalyseur, un système chimique peut évoluer différemment : on parle de sélectivité du 

catalyseur.  

Exemple : La décomposition à chaud de l’éthanol est différente selon le catalyseur : 

 Si le catalyseur est du Cuivre :             C  CHO  +      Déshydrogénation 

 Si le catalyseur est       :                           +   O        Déshydratation 

  

 

4.2. Différents types de catalyses  
 Lorsque le catalyseur est dans le même état physique que les réactifs, on parle de catalyse HOMOGENE.  

Exemple :  La synthèse d’un ester à partir d’un acide carboxylique et d’un alcool est une réaction lente ( 

plusieurs heures) qui est catalysée, en solution aqueuse, par les ions    
  

 

Rem :La catalyse est d’autant plus efficace que le concentration en catalyseur est grande. 

 

 Lorsque le catalyseur et les réactifs sont dans 2 phases distinctes, on parle de catalyse HETEROGENE.  

Exemple :  le platine est un excellent catalyseur de nombreuses transformations, celle-ci se déroulant à sa 

surface. 

 

Rem :  Le catalyseur est souvent sous forme de mousse ou de poudre ( jusqu'à 1400   /g ) 

           La catalyse est d’autant plus efficace que la surface du catalyseur est grande. 

 

 Lorsque le catalyseur est une enzyme (=protéine) on parle de catalyse ENZYMATIQUE. 

 

 Remarques : 

- Le catalyseur interagit toujours avec les réactifs. Néanmoins il est toujours présent en début et en fin de 

réaction dans le même état physique et en même quantité. 

- Un catalyseur ne peut pas rendre possible une réaction qui sans lui ne se fait pas. 

 

- Les catalyses enzymatiques sont parmi les plus efficaces ( augmentent la vitesse d’un facteur allant 

jusqu'à           . Le catalyseur est alors une protéine dont le nom finit généralement par « ase ». (ex : 

amylase salivaire, uréase, …) 

 

- Industriellement, quasiment toutes les réactions sont catalysées ! 

 

- Une réaction catalysée utilise un chemin réactionnel différent de la réaction non catalysée 

Exercice 5: 
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Exercice 6: 

 
Exercice 7: 
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Exercice 8: 
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Exercice 9 :TS Star : 
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5) Exercice BAC N°11 : Suivi spectrophotométrique d’une réaction 
ENONCE :  
 
Les ions permanganate Mn04 réagissent avec l'acide oxalique H2C204 en milieu ide selon l'équation chimique : 

 

Toutes les espèces chimiques intervenant dans cette réaction sont incolores, sauf les ions permanganate. 

Un volume V1= 1,00 mL de solution aqueuse de permanganate de potassium de concentration molaire en soluté 

cl= 9,50.10-4 moLL-1, acidifiée en excès par de l'acide sulfurique, est 

mélangé à un volume V2= 1,00 mL d'une solution aqueuse d'acide oxalique 

de concentration molaire en soluté c2 = 2,50.10-2 moLL-1. Le volume total du 

mélange réactionnel est V=V1+ V2. Ce volume reste constant au cours de la 

transformation étudiée. La température est fixée à 20 °C. 

La transformation chimique est lente et son évolution est suivie par 

spectrophotométrie. La courbe ci-contre a été obtenue (Fig. 2). 

1) a) À l'aide d'un tableau d'avancement, établir la relation entre la 

quantité de matière n d'ions Mn04 et l'avancement x de la réaction 

dans un état intermédiaire quelconque. 

 b) En déduire l'expression de la concentration [Mn04] en ions    

      permanganate en fonction de l'avancement x de la réaction   

       dans un état intermédiaire quelconque. 

        c) Dans les conditions de l'expérience, l'absorbance A est liée à cette concentration : 

 A =k x [Mn04-] où k=2,53.103 L.mol-1. 

Déduire de ce qui précède une expression de l'avancement x de la forme aA+ b où a et b sont des 

constantes dont on donnera la valeur et l'unité.de. 

d) Montrer que la courbe ci-dessus est bien en accord avec le fait que les ions permanganate sont le réactif 

limitant de la réaction. 

2) La relation établie à la question 1.c. permet d'obtenir le tableau suivant. 

 

a. Tracer la courbe représentant l'avancement x en fonction du temps. 

b. Déterminer graphiquement puis par le calcul la valeur de l'avancement final Xf.. 2 

c. Définir le temps de demi-réaction t1/2. Déterminer sa valeur en montrant graphiquement comment l'obtenir.  

3) Dessiner sur le graphe de la question 2.a., en justifiant, l'allure de la courbe donnant l'avancement en 

fonction du temps pour une température plus élevée, toutes choses étant égales par ailleurs.  

4) Les ions Mn2+ sont produits par la réaction et catalysent celle-ci. Qu'est-ce qu'un catalyseur ? De quel type 

de catalyse s'agit-il ici ? 
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SOLUTION : 

 

 


