
Cinétique formelle. La cinétique chimique est l’étude 
de la vitesse des réactions 
chimiques, et donc finalement 
l’étude de l’évolution d’un 
système chimique dans le temps, 
au cours de sa transformation.







La cinétique chimique se propose d’étudier l’évolution 
d’un système chimique au cours du temps.

• Sur le plan macroscopique : déterminer les lois 
d’évolution des concentrations des différentes espèces mises 
en jeu (ce chapitre).

• Sur le plan microscopique : déterminer le mécanisme de 
la réaction à l’échelle élémentaire (chapitre suivant).



Objets et objectifs de ce chapitre consacré à la cinétique formelle
❑ Etudier la vitesse d’une réaction chimique qui rend compte de la 

transformation chimique de réactifs en produits au sein d’un 
système fermé.

❑ Etablir comment les concentrations des espèces participant à la 
réaction varient mathématiquement au cours du temps , ceci 
grâce à l’établissement de lois de vitesse (obtenues par la 
résolution d’équations différentielles).

❑ Etudier l’influence de quelques facteurs sur la vitesse de réaction, 
comme l’influence de la température, la concentration des réactifs 
ou la présence d’un catalyseur.



CO(g)  +  2 H2 (g) = CH3OH (g)

= Symbole traduisant le bilan 
stoechiométrique de la réaction

Constituant formé écrit dans le membre de droite
PRODUIT

Constituants apportés écrits
dans le membre de gauche =
Réactants ou réactifs

Réaction se produisant dans ce sens

Réaction pouvant se produire dans les deux sens
RENVERSABLE ou INVERSABLE
Réversible à proscrire

Equilibre atteint

CH3OH(g)  - 2 H2(g)  -  CO(g)  =  0



0 = i i

i

iB.   coefficient stoechiometrique algebrique

 i i 0 0 produit et  reactant

Br Br2(liq) 2(gaz)=

GENERALISATION : 

On utilise le même formalisme pour une transformation purement physique :

Les réactants sont en proportions stœchiométriques si les quantités 
apportés de ces réactants sont dans les proportions des nombres 
stœchiométriques. 
Dans le cas contraire, l’évolution la plus complète de la réaction 
(parfois hypothétique) fait disparaître l’un des réactants. Ce 
réactant est dit en défaut ou limite par rapport aux autres.
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Avancement d’une réaction ξ

, unité mol.

Avancement fini : 

Attention ξfinal dépend de :
•L’écriture de l’équation bilan.
•Des quantités initiales apportées.
•Une réaction est considérée comme totale si ξ est voisin de ξf (subjectif).
 Par ex si ξf = 0,50 mol et ξ = 0,49 mol la réaction est totale à 

Réacteur fermé : la réaction est la seule cause des variations dni

Réacteur ouvert : dni = dni (entrant) + dni (par réaction) + dni (sortant) (HP)

 Si                          , le régime est qualifié de permanent. 

= 2%



• Facteur ou coefficient de dissociation α
α = τ rapporté à un réactant qui se dissocie.

Exemple :

• Rendement R d’une réaction, rapporté à un produit

On constate que R = τ.

 =  
Quantite dissociee

Quantite apportee
  0 1

PCl      =    PCl   +   Cl

n (1          n            n

5(g) 3(g) 2(g)

o o o−  )

R
m

m

n

n

i equilibre

i

i eq

i idem

= =
( )

(

( )

( )en cas de disparition totale du reactant en defaut)

 =
−

 
n n

n

j j

j

,

,

0

0

0 1     

• Taux d’avancement d’une réaction τ, rapporté à la quantité du réactant j en 
défaut



Vitesse instantanée de formation et de disparition de Bi
Dans le cadre du cours, toute étude cinétique concerne un système tel que :
❑ le système est fermé (c’est à dire qu’il n’ y a pas d’échange de matière avec le 

milieu extérieur),
❑ il est constitué d’une seule phase (par exemple, une phase aqueuse, ou bien 

une phase gazeuse)
❑ sa composition est uniforme (la même en tout point du réacteur) et Bi 

participe à une réaction à l’intérieur de ce réacteur.
❑ le volume V est constant : le système est isochore.
On définit : la vitesse instantanée de formation de Bi :

𝒗𝒇 𝑩𝒊 =  +
𝒅𝒏 𝑩𝒊

𝒅𝒕
  la vitesse instantanée de disparition de Bi :

𝒗𝒅𝒊𝒔𝒑 𝑩𝒊 = −
𝒅𝒏 𝑩𝒊

𝒅𝒕



Inconvénients

❑ Unité de vdisp ou vf en mol.s-1 :
c’est une grandeur extensive, sa valeur dépend des 
quantités de matière de Bi.
❑ Chaque vitesse est relative à une seule espèce Bi.
vdisp ou vf sont positives ou négatives suivant Bi (réactif 
ou produit ?).
❑ vdisp ou vf sont indépendantes de l’équation de la 

réaction qui rend compte de la transformation.







• Tangente à la courbe à un 
instant donné.

• Calcul la pente de cette 
tangente.







Vitesse de réaction vréaction de la réaction 0 = ΣνiBi

Dans le réacteur, la transformation des réactifs a lieu au cours 
d’une réaction unique, décrite par l’équation de réaction :

0 = ΣνiBi 

On appelle vitesse de réaction la dérivée temporelle de 
l’avancement :

𝒗𝒓é𝒂𝒄𝒕𝒊𝒐𝒏 =
𝒅𝝃

𝒅𝒕



Inconvénients
vréaction s’exprime en mol.s-1 : c’est toujours une grandeur extensive.
Avantages
vréaction ne dépend pas de l’espèce Bi choisie (réactif ou produit).
vréaction dépend de l’écriture de la réaction : vréaction est associée à 
une équation-bilan.

Lien entre vréaction et vf et vdisp : 

𝒗𝒓é𝒂𝒄𝒕𝒊𝒐𝒏 =
𝟏

𝝂𝒊

𝒅𝒏(𝑩𝒊)

𝒅𝒕

𝑣𝑟é𝑎𝑐𝑡𝑖𝑜𝑛 =
1

𝜈𝑖
𝑣𝑓 = −

1

𝜈𝑖
𝑣𝑑



Vitesse volumique ou vitesse spécifique v de la réaction 0 = ΣνiBi

Cas général d’un réacteur fermé
Le réacteur est fermé, la composition uniforme, et il n’y a qu’une seule 
réaction : 0 = ΣνiBi

𝒗𝒓é𝒂𝒄𝒕𝒊𝒐𝒏,𝒗𝒐𝒍𝒖𝒎𝒊𝒒𝒖𝒆 =
𝟏

𝝂𝒊
.
𝟏

𝑽
.
𝒅𝒏(𝑩𝒊)

𝒅𝒕
Cette vitesse volumique ou spécifique s’exprime en mol.L-1.s-1 : c’est une grandeur 
intensive, elle ne dépend pas des quantités de matière (de la taille du réacteur).

  Cas général d’un réacteur fermé de volume constant (conditions isochores)

   𝒗𝒓é𝒂𝒄𝒕𝒊𝒐𝒏,𝒗𝒐𝒍𝒖𝒎𝒊𝒒𝒖𝒆 =
𝟏

𝝂𝒊
.

𝒅[𝑩𝒊]

𝒅𝒕
 ou vitesse spécifique  

   C’est cette expression de la vitesse v que nous utiliserons dans toute la suite.



Pour la réaction : N2 + 3 H2 = 2 NH3

Si Ai est un réactif, vi vitesse de disparition volumique du constituant 
par : 

𝒗𝒊 = −
𝐝 𝑨𝒊

𝒅𝒕

Si Ai est un produit, vi vitesse de formation volumique du constituant 
par :

 𝒗𝒊 = +
𝐝 𝑨𝒊

𝒅𝒕

Ainsi, 𝐯 =
𝒗𝒊

𝝂𝒊
.

 𝐯 = +
𝟏

𝟐
𝒗𝑵𝑯𝟑

= 𝒗𝑵𝟐
=

𝟏

𝟑
𝒗𝑯𝟐

= +
𝟏

𝟐

𝐝 𝑵𝑯𝟑

𝒅𝒕
= −

𝐝 𝑵𝟐

𝒅𝒕
= −

𝟏

𝟑

𝐝 𝑯𝟐

𝒅𝒕



Ordre partiel et global d’une réaction

La réaction étudiée est décrite par l’équation de réaction : 0 = ΣνiBi. 

Facteur concentration à T constante
En général, la vitesse d’une réaction diminue lorsque les 
concentrations en réactifs diminuent. C’est pourquoi la vitesse décroît 
au fur et à mesure que l’avancement augmente (sauf réactions 
autocatalytiques cf plus loin).
En se plaçant à volume et température constants, on constate de 
manière expérimentale que pour certaines réactions chimiques, la 
vitesse de la réaction peut se mettre sous la forme : 

𝒗 = 𝒌 ς𝒊=𝒓é𝒂𝒄𝒕𝒊𝒇𝒔 𝑨𝒊
𝜶𝒊 . 



𝒗 = 𝒌 ෑ

𝒊=𝒓é𝒂𝒄𝒕𝒊𝒇𝒔

𝑨𝒊
𝜶𝒊

Les coefficients αi (réels souvent entiers) sont appelés ordres partiels 

𝜶 =  σ𝒊 𝜶𝒊   est l’ordre global de la réaction.

En général, parmi les Ai, seuls les réactifs interviennent.

A priori les ordres partiels sont différents des coefficients 
stœchiométriques non algébriques, 
mais il existe des réactions pour lesquelles cela se produit.  

On dit alors que la réaction obéit à la loi de Van’t Hoff.



Si la relation précédente n’est pas vérifiée, on dit que la réaction n’admet pas 
d’ordre. 

Ex : pour la réaction  Br2 + H2 = 2 HBr : 𝐯 =
𝟏

𝟐

𝐝 𝐇𝐁𝐫

𝐝𝐭
=

𝐤 𝐇𝟐 𝐁𝐫𝟐
𝟏/𝟐

𝟏+𝐤′ 𝐇𝐁𝐫

𝐁𝐫𝟐

Il existe des réactions qui n’admettent qu’un ordre initial et pas d’ordre courant.
Ex : ci-dessus,  v0 = k [H2]0[Br2]0

1/2 , ordre initial global de 3/2.

Ordre courant = ordre global de la réaction à la date t.
Ordre initial = ordre global au tout début de la réaction, au voisinage de t=0.

La réaction ci-dessus est dite auto-inhibée (HBr produit étant l’inhibiteur) car 
plus [HBr] augmente, plus v diminue. 
Dans le cas contraire où un produit accélère la réaction, on dit que la réaction 
est auto-catalysée.



Loi de Van’t Hoff

Soit une réaction a1 A1 + a2 A2 + a3 A3 + …. → produits

Avec ai les coefficients stœchiométriques non algébriques.

Si pour tout réactif Ai, αi = ai et 𝜶 =  σ𝒊 𝜶𝒊 = σ𝒊 𝒂𝒊
Alors on dit que la reaction obéit à la loi de Van’t Hoff

𝒗 = 𝒌 ෑ

𝒊=𝒓é𝒂𝒄𝒕𝒊𝒇𝒔

𝑨𝒊
𝒂𝒊

H2 + I2 → 2 HI  v = k [H2][I2]    -> Van’t Hoff
CO + Cl2 → COCl2 v = k [CO][Cl2]3/2 -> Pas Van’t Hoff

Van’t Hoff 
(Jacobus Henricus

1852-1911 
P.Nobel en 1901)





v s’exprime en mol.L-1.s-1 : 
la constante de vitesse k est dimensionnée 

l’unité d’une constante de vitesse k dépend de l’ordre global de la 
réaction.
 

• L’ordre de la réaction est égal à 0 : 
k s’exprime en mol.L-1.s-1 

• L’ordre de la réaction est égal à 1 : 
k s’exprime en (temps)-1 : s-1, min-1…

• L’ordre de la réaction est égal à 2 : 
k s’exprime en mol-1.L.s-1, mol-1.L.min-1





Dégénérescence de  l’ordre
Soit la réaction : 1 A1 + 2 A2 + 3 A3 + …. = 0
On suppose que la vitesse peut s’écrire sous la forme : 
v = k A1

α1 A2
α2.

Si A2 est en large excès, alors [A2]t ≃ [A2]0 = cste et 
v = kapp A1

α1  

avec kapp = k A2 0
α2  (constante de vitesse apparente).

L’ordre global apparent est désormais α1 au lieu de α 1 + α 2 : 
il y a dégénérescence de l’ordre.
Rq : si l’un des réactifs est le solvant, il y a automatiquement 

dégénérescence de l’ordre par rapport au solvant.  





Influence de la température : loi d’Arrhénius 
Vu en terminale, de manière qualitative : 
• une réaction est d’autant plus rapide que la température à laquelle elle est menée est 

importante
• si l’on souhaite stopper une réaction rapidement il suffit d’effectuer ce que l’on appelle une 

trempe, c’est-à-dire un refroidissement brutal. 
Quantitativement, à partir de nombreux résultats expérimentaux et théorique, S.A. Arrhénius a 
montré que la constante spécifique de vitesse de réaction vérifie la loi suivante : 

𝒅𝒍𝒏(𝒌)

𝒅𝑻
=

𝑬𝒂

𝑹𝑻𝟐
 (𝒇𝒐𝒓𝒎𝒆 𝒅𝒊𝒇𝒇𝒆𝒓𝒆𝒏𝒕𝒊𝒆𝒍𝒍𝒆)

𝒔𝒊 𝑬𝒂 𝒏𝒆 𝒅é𝒑𝒆𝒏𝒅 𝒑𝒂𝒔 𝒅𝒆 𝑻: 

𝒌 = 𝑨𝒆−
𝑬𝒂
𝑹𝑻 (𝒇𝒐𝒓𝒎𝒆 𝒊𝒏𝒕𝒆𝒈𝒓𝒂𝒍𝒆)

R : constante des gaz parfaits ( J.K-1.mol-1), T : température en Kelvin, Ea (J.mol-1): énergie d’activation 
en que l’on considère généralement constante dans l’intervalle de température considéré, énergie 
minimale qu’il faut fournir au système pour que la réaction ait lieu (pour passer la barrière 
énergétique), A : facteur pré-exponentiel (ou facteur de fréquence), même unité que k, lié à la 
fréquence des chocs efficaces (qui permettent à la réaction d’avoir lieu).





Détermination expérimentale des constantes Ea et A
Grâce à une analyse cinétique expérimentale d’une réaction chimique on peut 
remonter aux valeurs de Ea et A d’une réaction : 

- On mesure k pour différentes valeurs de T

- On linéarise l’expression : ln 𝑘 = ln 𝐴 −
𝐸𝑎

𝑅𝑇

- On trace à l’aide des points expérimentaux : 

ln(k) en fonction de 
1

𝑇

- On effectue une modélisation affine 
- On vérifie que les points expérimentaux 
valident le modèle 
- Par identification : 

Coefficient directeur = −
𝑬𝒂

𝑹

Ordonnée à l’origine = ln(A) 





à 40+273 = 313 K : 
ln(k) = - 10 289/313 + 46,294
ln(k) = 13,42 k = 6,74.105 mol-1.L.s-1



Autres facteurs cinétiques 
D’autres facteurs peuvent influencer la vitesse d’une réaction : 
- le solvant dans lequel est menée la réaction 
- la présence d’un catalyseur

Un catalyseur est une espèce qui accélère une réaction chimique 
possible thermodynamiquement sans subir lui-même de 
modifications permanentes. 
Il ne figure pas dans l’équation de la réaction et ne modifie pas l’état 
d’équilibre du système. 
un catalyseur est capable de catalyser la réaction dans l’autre sens si 
les conditions thermodynamiques permettent la réaction inverse. 



Traitements possibles pour déterminer l’ordre
La méthode différentielle - principe de la méthode
On veut déterminer l’ordre global de la réaction suivante : α A → β B
Conditions initiales : à t = 0 : [A]0 = a et [B]0 = 0.

On cherche v = k [A]p

• Si on nous un tableau [A] = f(t) avec un tableur on peut déterminer 
à chaque instant, 

𝑣 = −
1

𝛼

𝑑[𝐴]

𝑑𝑡
• Si on nous donne directement un tableau v = f(t)

Il suffit de tracer ln(v) = f(t) car ln(v) = ln(k) + p ln([A]). ue de 

la



La méthode précédente est souvent utilisée avec les vitesses initiales.
On fait plusieurs expériences et l’on trace Ln(v0) = f(Ln[A]0) : on obtient 
une droite dont le coefficient directeur est l’ordre p.
Si pas assez de valeurs, on ne trace pas de droite, on fait des rapports.



a = 2 b = 1
Ainsi : v0 = k.[NO]0

2 [H2]0

Par régression linéaire k = 2,18 mol-2.L2.s-1



La méthode intégrale - principe de la méthode
On étudie la réaction α A + β B → produits : 
α et β étant les nombres stœchiométriques non algébriques. On notera p et q les ordres 
partiels par rapport respectivement à A et B. 
On cherchera à déterminer [A] = f(t) par la méthode générale suivante :
Méthode générale : 
1. On définit la vitesse volumique spécifique de réaction en fonction de la dérivé de la 

concentration en A : 

𝑣 = −
1

𝛼

𝑑[𝐴]

𝑑𝑡
2. On pose la loi d’ordre : v = k[A]p[B]q

3. On obtient ainsi une équation différentielle à résoudre : −
1

𝛼

𝑑 𝐴

𝑑𝑡
= 𝑘 [𝐴]𝑝[𝐵]𝑞

4. On a une équation différentielle à 3 variables, c’est un problème 
- Soit c’est un cas simple : on sait qu’un des ordres partiels est nul. 
- Soit c’est un cas complexe : les deux ordres peuvent être non nuls et il faudra utiliser 
des astuces expérimentales comme la dégénérescence de l’ordre.



Réaction d’ordre zéro pour tous les réactifs 



Réaction d’ordre 1 par rapport à A et 0 pour les autres réactifs 

Remarque : on trouve le même résultat en analysant l’équation comme étant 
une équation linéaire du premier ordre, à coefficient constant, homogène : 



Et la réaction d’ordre 1 en Python ?

Attention, python ne fait pas de 
calculs formels, la résolution est 

purement numérique :
Cas A → B





Ln([A]) = f(t) : régression linéaire correspondante à une réaction d’ordre 1



Réaction d’ordre 2 par rapport à A et 0 pour les autres réactifs 



Et la réaction d’ordre 2 en Python ?

Attention, python ne fait pas de 
calculs formels, la résolution est 

purement numérique :
Cas A → B





1/[A] = f(t) : régression linéaire correspondante à une réaction d’ordre 2



Analyse graphique 



Linéarisation des équations pour une analyse graphique par régression linéaire



Retour sur la dégénérescence de l’ordre

la transformation étudiée est A + D → B

v = k[A]p[D]q devient v = k[A]0
p[D]q = kapp[D]q

 en posant kapp = k[A]0
p

L’ordre de la réaction a diminué : il y a dégénérescence de 
l’ordre.

L’ordre q est déterminé par les méthodes précédentes.
Plusieurs expériences permettent d’étudier kapp = f([A]) et d’en 
déduire alors l’ordre partiel de la réaction par rapport à A.



Etude de l'addition de Br2 sur le (E)-4,4-diméthylpent-2-ène (Al).

Deux expériences désignées par Exp1 et Exp2 sont réalisées dans des 
réacteurs protégés de la lumière et maintenus à 25°C. 

Ils contiennent au départ de l'alcène dans du chloroforme. On ajoute 
en une seule fois du dibrome en solution dans le chloroforme de 
façon à obtenir des concentrations initiales en alcène et en dibrome, 
notées [Al]0 et [Br2]0. La réaction démarre instantanément et on suit 
l'évolution de la concentration en Br2 par spectrophotométrie.

Les résultats cinétiques sont consignés dans les tableaux suivants :



La loi de vitesse est de la forme : v = k. [Al]p .[Br2]q. Déduire de ces deux 
expériences les ordre partiels p et q :
1) en montrant que la première expérience permet d'établir que q vaut 1.
2) en déterminant ensuite l'ordre partiel de la réaction par rapport à l'alcène.







Avec plus de deux expériences ( linéarisation, meilleure précision)
Pour chaque expérience on a kapp = k [B]0

q

En linéarisant cette expression, on obtient : ln(kapp) = ln(k) + q ln[B]0

On trace ln(kapp,exp) en fonction de ln[B]0,exp

La modélisation affine, une fois validée, permettra par identification 
de déterminer k et q.
Coefficient directeur : q
Ordonnée à l’origine : ln k

S’il y a trois réactifs A, B et C, il faut effectuer une double dégénérescence de 
l’ordre par rapport à B et C pour pouvoir déterminer l’ordre partiel par 
rapport à A. B et C devront être mis en large excès et kapp = k [B]0

q [C]0
r



Utilisation d’un mélange stœchiométrique

Réactifs A et B dans les proportions stœchiométriques : 
[𝐴]0

𝛼
=

[𝐵]0

𝛽

Conséquences : à 𝑐ℎ𝑎𝑞𝑢𝑒 𝑖𝑛𝑠𝑡𝑎𝑛𝑡
[𝐴](𝑡)

𝛼
=

[𝐵](𝑡)

𝛽

La loi de vitesse devient :

𝒗 = 𝒌[𝑨]𝒑[𝑩]𝒒= 𝒌 [𝑨]𝒑(
𝜷

𝜶
)𝒒[𝑨]𝒒= 𝒌 (

𝜷

𝜶
)𝒒[𝑨]𝒑+𝒒

La réaction se comportera comme celle d’une réaction p+q par 
rapport à A, 0 par rapport à B et de constante de vitesse

 𝒌𝒂𝒑𝒑 = 𝒌 (
𝜷

𝜶
)𝒒

On détermine ainsi l’ordre global mais pas les ordres partiels. Il 
faudra d’autres informations pour les déterminer.



Temps de demi-réaction

On appelle temps de demi-réaction (t1/2) la 
durée nécessaire pour consommer la moitié 
du réactif limitant. 

C’est une grandeur intéressante car elle fournit 
une échelle de temps de l’évolution du 
système et de plus elle dépend de la 
concentration initiale en réactifs, mais cette 
dépendance est fonction des ordres partiels.



Expression de t1/2 selon l’ordre 
On étudie toujours la même réaction : α A + β B → produits : 
α et β étant les nombres stœchiométriques non algébriques.
et A est le réactif limitant. 
- Ordre 0 par rapport à tous les réactifs : 



Le temps de demi-réaction dans le cadre de l’ordre 1 est indépendant 
de la concentration initiale
Remarque : les décroissances radioactives sont d’ordre 1 et le temps 
de demi-réaction est appelé temps de demi-vie. 

Réaction d’ordre 1 par rapport à A et 0 pour les autres réactifs 



Cas des désintégrations radioactives : 
les désintégrations radioactives sont des réactions d’ordre 1.

Le bilan général est : 

Noyau-parent → Noyau-fille + rayonnement
Ordre 1 : la relation entre la vitesse de désintégration et le nombre N 
de noyaux radioactifs est de la forme : v = k.N
La constante de vitesse k est appelée constante de désintégration.
Le nombre de noyaux qui restent au temps t est donné par :

N = N0.e-kt où N0 est le nombre de noyaux initial, à t = 0.
Le temps de demi-réaction est appelé demi-vie. 
Cette demi-vie peut varier de quelques fractions de seconde à des 
milliards d’année.



A propos des radionucléides
L’actualité chimique n° Juillet 2013



Réaction d’ordre 2 par rapport à A et 0 pour les autres réactifs 





Méthode de détermination de l’ordre d’une réaction
Techniques expérimentales utilisées pour accéder aux concentrations.
Soit la réaction schématique A → B. Expérimentalement, le plus souvent, l’on 
mesure une grandeur physique Y en fonction du temps ; ensuite, il faut établir la 
relation qui lie cette grandeur et la concentration en réactif.
L’acide chlorhydrique dilué réagit sur des copeaux de marbre. Etude de la vitesse 
de la réaction soit en mesurant le volume de CO2 produit, soit en mesurant la 
masse du mélange réactionnel et du récipient au cours du temps.



Méthodes chimiques 
Mise en œuvre : 
- On prélève à temps régulier un échantillon du milieu réactionnel 
- Il faut bloquer la réaction dans chaque échantillon : 
• Par une trempe chimique (bain glacé) : la température permet de baisser la 

vitesse de la réaction 
• Par dilution : on ajoute à l’échantillon une grande quantité de solvant afin de 

diminuer la concentration des réactifs et donc diminuer la vitesse 
- On effectue ensuite un titrage (pHmétrique, conductimétrique etc) pour 
déterminer la concentration d’un réactif ou d’un produit. 
Inconvénients : 
- Une quantité importante de réactifs est nécessaire car on effectue de 
nombreux prélèvements de volume non négligeable. 
- Il faut une réaction de titrage très rapide par rapport à la réaction étudiée, 
même si on effectue une trempe, la réaction continue. 



Méthodes physiques 
 
Mise en œuvre : 
On mesure en continu une grandeur physique qui dépend de la concentration de 
l’espèce étudiée 

Avantages : 
- Mesures en continu qui ne nécessitent pas de prélèvement. 
- Il n’est pas nécessaire d’utiliser une quantité importante de réactif. 
- On ne perturbe pas le système réactionnel (pas besoin d’effectuer de trempe). 
- Les mesures peuvent se faire sur des intervalles de temps courts, donc il est 
possible d’étudier des réactions rapides. 
 
Il existe plusieurs méthodes physiques adaptées aux types de réactions étudiées.



Exemples de suivis de réaction par des méthodes physiques :

❑mesure de la conductivité σ de solution, adaptée lorsqu’il y a des variations de 
quantités et/ou de nature des ions.

❑mesure du pH de la solution, si la réaction produit ou consomme des ions OH- 

ou H3O+.
❑mesure de la pression ou du volume V de gaz, si un dégagement gazeux a lieu 

Nous utiliserons l’équation d’état des gaz parfait PV = nRT MAIS attention, on 
mesure souvent la pression TOTALE alors que l’on doit déterminer souvent la 
pression PARTIELLE d’un réactif : comment lier les deux ?

❑mesure d’une absorbance par suivi spectrophotométrique UV-visible, si une 
substance est colorée (loi de Beer-Lambert).

❑mesure du pouvoir rotatoire d’une solution, si une substance est optiquement 
active ( loi de Biot).

❑….Voir exercices et travaux pratiques



Méthode manométrique (mesure de pression) 
On mesure P du mélange à T et V constants. On suit ainsi l'évolution 
de la composition du mélange. 
Condition nécessaire pour pouvoir utiliser cette méthode : 
On ne peut l’utiliser que si la pression du mélange évolue au cours de 
la réaction donc si la quantité de matière de gaz totale évolue aussi.



Méthode conductimétrique 
On mesure la conductivité de la solution au cours de la réaction. 
Condition nécessaire pour pouvoir utiliser cette méthode : 
Il faut que la réaction mette en jeu des ions et que la concentration en ions varie 
au cours de la réaction. Ainsi la conductivité de la solution variera de même. 
Rappels sur la conductimétrie 

 Soit une solution ionique contenant des ions 𝐵𝑖

𝑧𝑖
+

 de conductivité ionique 

molaire λ°i/zi. 

En solution diluée on utilise la formule suivante : 𝜎 =  σ𝑖,𝑖𝑜𝑛𝑠 λi/zi. 𝑧𝑖 .[𝐵𝑖

𝑧𝑖
+

]

 
• σ : conductivité de la solution (S.m-1) 
• λ°i/zi : conductivité ionique molaire équivalente limite de l’ion i (S.m2.mol-1) ) 

• [𝐵𝑖

𝑧𝑖
+

] : concentration de l’espèce (mol.m3) 



Méthode spectrophotométrique 
On mesure l’absorbance de la solution au cours de la réaction. 
Condition nécessaire pour pouvoir utiliser cette méthode : 
Il faut que la réaction mette en jeu des espèces qui absorbent le rayonnement 
électromagnétique dans la gamme de longueur d’onde qui nous intéresse : à 
notre niveau le visible. 
Rappels sur la spectrophotométrie 
On mesure l’absorbance de la solution à une longueur d’onde précise λ. Le lien 
entre l’absorbance et les concentrations des espèces s’obtient à l’aide de la loi 
de Beer-Lambert : 



Méthode polarimétrique 
On mesure le pouvoir rotatoire de la solution au cours de la réaction. 

Condition nécessaire pour pouvoir utiliser cette méthode : 

Il faut que la réaction mette en jeu des espèces possédant une activité 

optique qui sera modifiée au cours de la réaction. 

Rappels sur la polarimétrie 

Le lien entre le pouvoir rotatoire de la solution et les concentrations 

est du à la loi de Biot : 
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