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Chapitre II. Réaction d’ordre simple 

II.1. Vitesse de la réaction 
Vitesse de la réaction est constituée par rapport à l’ensemble des expressions mathématiques d’écrivent la 
vitesse du processus de transformation chimique.   
L’expérience montre que la vitesse d’une réaction complète s’effectue à température constante peut se 
mettre selon la forme suivante : 
Soit la réaction  

𝒂𝑨 + 𝒃𝑩 → 𝒄𝑪 + 𝒅𝑫 
𝒗 = 𝑲[𝑨]∝[𝑩]𝜷 

Avec  
𝑲	: Constante de vitesse qui dépend de la température [temps]-1 
∝ 	𝒆𝒕	𝜷 : Ordres partiels de la réaction  
∝ +	𝜷 : Ordre globale de la réaction  
D’une manière générale 

𝒗 =
−𝟏
𝒂
𝒅[𝑨]
𝒅𝒕

=
−𝟏
𝒃
𝒅[𝑩]
𝒅𝒕

=
+𝟏
𝒄
𝒅[𝑪]
𝒅𝒕

=
+𝟏
𝒅
𝒅[𝑫]
𝒅𝒕

	= 𝑲[𝑨]∝[𝑩]𝜷 

II.2. Molécularité  
{ C’est le nombre des espaces chimiques participent dans la réaction chimique (molécules, ions, 

…). 
{ la molécularité ne peut prendre que la valeur 1, 2, 3. 

Exemple 

S La décomposition du cyclobutane, fait intervenir une seule molécule de cyclobutane lors de la 
décomposition. La molécularité est égale à un et La réaction est dite monomoléculaire. 

𝑪𝟒𝑯𝟖 → 𝟐𝑪𝟐𝑯𝟒 

S il y a participation de deux molécules dans la réaction chimique. On dira que la molécularité est 
égale à deux. On parle alors de réaction bimoléculaire. 

𝑵𝑶+ 𝑶𝟑 → 𝑵𝑶𝟐 +
𝟏
𝟐𝑶𝟐 

Remarque : Les réactions monomoléculaires le sont moins, les réactions bimoléculaires sont les plus 
fréquentes et les réactions trimoléculaires sont beaucoup plus rares. 
 
II.3. Règle de Van’tHoff 
Soit la réaction  

𝒂𝑨 + 𝒃𝑩 → 𝒄𝑪 + 𝒅𝑫 
𝒗 = 𝑲[𝑨]∝[𝑩]𝜷 

Si la molécularité = la somme des coefficients stœchiométrique (a+b) 

>∝= 𝒂
𝜷 = 𝒃 ⇒ 𝒗 = 𝑲[𝑨]𝒂[𝑩]𝒃 

Exemple 
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𝑯𝟐 + 𝑰𝟐 → 𝟐𝑯𝑰 

A
𝑚𝑜𝑙é𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟𝑖𝑡é = 2

M𝑐𝑜𝑒𝑓𝑓𝑖𝑐𝑖𝑒𝑛𝑡𝑠	𝑠𝑡𝑜𝑐ℎ𝑖𝑜𝑚𝑒𝑡𝑟𝑖𝑞𝑢𝑒𝑠 = 2 		⇒ 	𝑉 = 𝐾[𝐻W]1[𝐼W]1 

 
II.4. Réactions d’ordre un 
Soit la réaction suivante  

𝑨 → 𝑷 
à t=0        a       0 
à t≠0       a-x     x  

𝒗 =
−𝟏
𝒂
𝒅[𝑨]
𝒅𝒕

= 𝑲[𝑨]∝ 
 

Comme ∝	= 1⇒𝒗 = −𝒅[𝑨]
𝒅𝒕

= 𝑲[𝑨]𝟏 = 𝑲[𝑨] 
 

𝑽 = −
𝒅(𝒂 − 𝒙)

𝒅𝒕
= 𝑲(𝒂 − 𝒙) 

𝒅𝒙
𝒅𝒕

= 𝑲(𝒂 − 𝒙) 
𝒅𝒙

(𝒂 − 𝒙)
= 𝑲𝒅𝒕 

`
𝒅𝒙

(𝒂 − 𝒙)

𝒂a𝒙

𝒂
= 𝑲` 𝒅𝒕

𝒕

𝟎
 

−𝒍𝒏	(𝒂 − 𝒙) + 𝒍𝒏𝒂 = 𝑲𝒕 + 𝑪 
𝒍𝒏	 𝒂

𝒂a𝒙
= 𝑲𝒕 ←La loi cinétique d’une réaction d’ordre un 

à t=0 ↔ x=0 
 

{ Détermination de la constante de vitesse (ordre un) 

𝒍𝒏	
𝒂

𝒂 − 𝒙
= 𝑲𝒕 

𝒂
𝒂 − 𝒙

= 𝒆𝑲𝒕 

𝒂 − 𝒙 = 𝒂𝒆a𝑲𝒕 ←(Évolution des réactifs) 

𝒙 = 𝒂(𝟏 − 𝒆a𝑲𝒕) ←(Évolution des produits) 

{ Temps de demi-réaction (temps de demi-vie) 

On définit le temps de demi-réaction t1/2 comme le temps au bout duquel la moitié duréactif initial a 
réagi. 
 

𝑨 → 𝑷 
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à t=0        a       0 
à t≠0       a-x     x  
à𝒕𝟏

𝟐
a-x = 𝒂

𝟐
𝒂
𝟐
 

𝒍𝒏	
𝒂

𝒂 − 𝒙 = 𝑲𝒕 

𝒍𝒏	
𝒂
𝒂
𝟐

= 𝑲𝒕𝟏
𝟐
 

𝒍𝒏𝟐 = 𝑲𝒕𝟏
𝟐
 

𝒕𝟏
𝟐
=
𝒍𝒏𝟐
𝑲  

Remarque : le temps de demi-réaction est indépendant de la concentration initiale. 

Exemple  

Le pentaoxyde de diazote N2O5 gazeux se transforme par chauffage dans un récipient devolume constant 
en dioxyde d'azote NO2 et dioxygène O2. 

{ Montrer que les valeurs expérimentales suivantes exprimant la pression de N2O5 en 
fonction du temps à 45 °C sont compatibles avec une cinétique du premier ordre en 
N2O5. Calculer la constante de vitesse k. 

 
 
 

{ démonstration que la réaction est d’ordre un 
𝑵𝟐𝑶𝟓 → 	𝑵𝑶𝟐 	+ 𝑶𝟐 

 

𝑣 = −
𝑑[𝑁W𝑂l]
𝑑𝑡 = 𝑘[𝑁W𝑂l] 

𝑣 = −
𝑑[𝑁W𝑂l]
[𝑁W𝑂l]

= 𝑘𝑑𝑡 

    Après l’intégration      𝑙𝑛
n[opqr]s
n[opqr]

= 𝑘𝑡 

 
[𝑁W𝑂l] =

n[opqr]
tu

	; 	[𝑁W𝑂l]w =
n[opqr]s

tu
d’où𝑙𝑛

n[opqr]s
n[opqr]

= 𝑘𝑡 

On trace 𝑙𝑛
n[opqr]s
n[opqr]

 = f(t); on trouve une droite donc l’ordre est bien égale à 1 et la pente vaut k.  (k = 2.93 

10-2 min-1. 
 
 
 
 
 
 
 
 

t (min)  0  10  20  40  60  80  100  120 
p(mmHg)  348  247  185  105  58  33  18  10 

y = 0,0293x + 0,0273
R² = 0,9998

0

1

2

3

4

0 50 100 150

ln
 (P

0/
P)

t(min)

ln(P0/P) = f(t)
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II.4. Réactions d’ordre deux 
II.4.1. Type  a = b 
 
Soit la réaction  

 𝑨						 + 						𝑩				 → 									𝑷	
 à t=0 a b 0 
à t ≠ 𝟎 a-x b-x x 

𝑣 = −
𝑑[𝐴]
𝑑𝑡 = 𝐾[𝐴][𝐵] 

𝑣 = −
𝑑(𝑎 − 𝑥)

𝑑𝑡 = 𝐾(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥) 

𝑑𝑥
𝑑𝑡 = 𝐾(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥) = 𝐾(𝑎 − 𝑥)(𝑎 − 𝑥) = 𝐾(𝑎 − 𝑥)W 

𝑑𝑥
𝑑𝑡 = 𝐾(𝑎 − 𝑥)W =

𝑑𝑥
(𝑎 − 𝑥)W = 𝐾𝑑𝑡 

`
𝑑𝑥

(𝑎 − 𝑥)W
|a}

|
= ` 𝐾𝑑𝑡

~

w
 

�
1

(𝑎 − 𝑥)�|

(|a})

= 𝐾𝑡 

1
𝑎 − 𝑥 −

1
𝑎 = 𝐾𝑡 

La loi cinétique d’une réaction d’ordre deux 

On trace  �
|a}

= 𝑓(𝑡) 

 

 

 

 

S Détermination de la constante de vitesse d’une réaction d’ordre deux 
 

1
𝑎 − 𝑥 −

1
𝑎 = 𝐾𝑡 

𝑎 − (𝑎 − 𝑥)
𝑎(𝑎 − 𝑥) = 𝐾𝑡 
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𝑎 − 𝑎 + 𝑥
𝑎(𝑎 − 𝑥) = 𝐾𝑡 

𝑥
𝑎(𝑎 − 𝑥) = 𝐾𝑡 

𝑥
𝑎(𝑎 − 𝑥) = 𝐾𝑡 

𝑥 = 𝑎(𝑎 − 𝑥)𝐾𝑡 = 	𝑎W𝐾𝑡 − 𝑎𝑥𝐾𝑡 

𝑥(1 − 𝑎𝐾𝑡) = 𝑎W𝐾𝑡 

On trace 𝑥 = 𝑓(𝑡) 

S Temps de demi-vie 

1
|
W

−
1
𝑎 = 𝐾𝑡�

p
 

2
𝑎 −

1
𝑎 = 𝐾𝑡�

p
 

2 − 1
𝑎 =

1
𝑎 = 𝐾𝑡�

p
 

𝑡�
p
=

1
𝐾𝑎 

C Remarque  
𝑡�
p
est inversement proportionnelle à la concentration initiale 

II.4.1. Type  a ≠ b 
Soit la réaction  

 𝑨						 + 						𝑩				 → 									𝑷	
 à t=0 a b 0 
à t ≠ 𝟎 a-x b-x X 

𝑣 = −
𝑑[𝐴]
𝑑𝑡 = 𝐾[𝐴][𝐵] 

𝑣 = −
𝑑(𝑎 − 𝑥)

𝑑𝑡 = 𝐾(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥) 

𝑑𝑥
𝑑𝑡 = 𝐾(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥) 

𝑑𝑥
(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥) = 𝐾𝑑𝑡 
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1
(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥) =

1
𝑏 − 𝑎 �

𝑏 − 𝑎 + 𝑥 − 𝑥
(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥)� 

=
1

𝑏 − 𝑎 �
−(𝑎 − 𝑥)

(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥) +
𝑏 − 𝑥

(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥)� 

=
1

𝑎 − 𝑏 �
𝑎 − 𝑥

(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥) −
𝑏 − 𝑥

(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥)� 

1
(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥) =

1
𝑎 − 𝑏 �

1
𝑏 − 𝑥 −

1
𝑎 − 𝑥� 

`
𝑑𝑥

(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥) =
1

𝑎 − 𝑏`�
1

𝑏 − 𝑥 −
1

𝑎 − 𝑥� = `𝐾𝑑𝑡 

1
𝑎 − 𝑏 �

[−ln	(𝑏 − 𝑥)]��a} − [−ln	(𝑎 − 𝑥)]||a}� = 𝐾𝑡 

1
𝑎 − 𝑏 �

[− ln(𝑏 − 𝑥) + 𝑙𝑛𝑏] + [ln(𝑎 − 𝑥) − 𝑙𝑛𝑎]� = 𝐾𝑡 

1
𝑎 − 𝑏 �𝑙𝑛

𝑏
𝑏 − 𝑥 + ln

𝑎 − 𝑥
𝑎 � = 𝐾𝑡 + 𝑐 

Aà  t=0 ⇒ x=0 ⇒𝑐 = �
|a�

[−𝑙𝑛𝑏 + 𝑙𝑛𝑎]𝑐 = �
|a�

(𝑙𝑛 |
�
) 

1
𝑎 − 𝑏 𝑙𝑛

𝑏(𝑎 − 𝑥)
𝑎(𝑏 − 𝑥) = 𝐾𝑡 

On trace �
|a�

𝑙𝑛 �(|a})
|(�a})

= 𝑓(𝑡) 

II.5. Réactions d’ordre trois 
Soit la réaction suivante  

 𝑨						 + 						𝑩										 + 							𝑪				 → 									𝑷	
 à t=0 a b c 0 
à t ≠ 𝟎 a-x b-x c-x x 

 

𝑣 = −
𝑑[𝐴]
𝑑𝑡 = 𝐾[𝐴][𝐵][𝐶] 

𝑣 = −
𝑑(𝑎 − 𝑥)

𝑑𝑡 = 𝐾(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥)(𝑐 − 𝑥) 

𝑣 =
𝑑𝑥
𝑑𝑡 = 𝐾(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑥)(𝑐 − 𝑥) 

 

II.5.1. Type a = b = c 
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𝑣 =
𝑑𝑥
𝑑𝑡 = 𝐾(𝑎 − 𝑥)� 

𝑑𝑥
(𝑎 − 𝑥)� = 𝐾𝑑𝑡 

`
𝑑𝑥

(𝑎 − 𝑥)�
|a}

|
= 𝐾` 𝑑𝑡

~

w
 

�
1

2(𝑎 − 𝑥)W�|

|a}

= 𝐾[𝑡]w~  

à	𝑡 = 0	 ⇒ 	𝑥 = 0	 ⇒ 𝐶 =
1
2𝑎W	

1
2(𝑎 − 𝑥)W −

1
2𝑎W = 𝐾𝑡 

S Temps de demi-vie 

𝒂 − 𝒙	 =
𝑎
2 

1

2 �|
W
�
W −

1
2𝑎W = 𝐾𝑡�

p
 

3
2𝑎W = 𝐾𝑡�

p
 

𝑡�
p
=

3
2𝐾𝑎W 

II.5.2. Type a = b ≠ c 

𝑣 =
𝑑𝑥
𝑑𝑡 = 𝐾(𝑎 − 𝑥)W(𝑐 − 𝑥) 

𝑑𝑥
(𝑎 − 𝑥)W(𝑐 − 𝑥) = 𝐾𝑑𝑡 

1
(𝑎 − 𝑥)W(𝑐 − 𝑥) =

𝐴𝑥 + 𝐵
(𝑎 − 𝑥)W +

𝐷
(𝑐 − 𝑥) 

𝐴𝑥 + 𝐵
(𝑎 − 𝑥)W +

𝐷
(𝑐 − 𝑥) =

(𝐴𝑥 + 𝐵)(𝑐 − 𝑥) + 𝐷(𝑎 − 𝑥)W

(𝑎 − 𝑥)W(𝑐 − 𝑥)  

𝐴𝑥𝑐 − 𝐴𝑥W + 𝐵𝑐 − 𝐵𝑥 + 𝐷𝑎W + 𝐷𝑥W − 2𝐷𝑎𝑥
(𝑎 − 𝑥)W(𝑐 − 𝑥) =

(−𝐴 + 𝐷)𝑥W + (𝐴𝑐 − 𝐵 − 2𝐷𝑎)𝑥 + 𝐵𝑐 + 𝐷𝑎W

(𝑎 − 𝑥)W(𝑐 − 𝑥)  
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�
−𝐴 + 𝐷 = 0										�
𝐴𝑐 − 𝐵 − 2𝐷𝑎 = 0	�
𝐵𝑐 + 𝐷𝑎W = 1											�

 

−𝐴 + 𝐷 = 0		 ⇒ 𝐴 = 𝐷 

𝑐(𝐴𝑐 − 𝐵 − 2𝐷𝑎) = 0	� 

�𝐴𝑐
W − 𝐵𝑐 − 2𝐷𝑎𝑐 = 0
−𝐵𝑐 = 𝐷𝑎W − 1

⇒ 𝐴𝑐W + 𝐷𝑎W − 2𝐷𝑎𝑐 = 1 

Comme  A = D 

𝐷𝑐W + 𝐷𝑎W − 2𝐷𝑎𝑐 = 1 ⇒ 𝐷(𝑐W + 𝑎W − 2𝑎𝑐) = 1 ⇒ 𝐷(𝑐 − 𝑎)W = 1 ⇒ 𝐷 =
1

(𝑐 − 𝑎)W 

𝐴 =
1

(𝑐 − 𝑎)W 

𝐵𝑐 + 𝐷𝑎W = 1											� 

𝐵𝑐 +
𝑎W

(𝑐 − 𝑎)W = 1 ⇔
𝐵𝑐(𝑐 − 𝑎)W + 𝑎W

(𝑐 − 𝑎)W = 1 

𝐵𝑐(𝑐 − 𝑎)W + 𝑎W = (𝑐 − 𝑎)W ⇒ 𝐵 =
(𝑐 − 𝑎)W − 𝑎W

𝑐(𝑐 − 𝑎)W =
𝑐W + 𝑎W − 2𝑎𝑐 − 𝑎W

𝑐(𝑐 − 𝑎)W =
𝑐W − 2𝑎𝑐
𝑐(𝑐 − 𝑎)W = 

𝐵 =
𝑐(𝑐 − 2𝑎)
𝑐(𝑐 − 𝑎)W ⇒ 𝐵 =

𝑐 − 2𝑎
(𝑐 − 𝑎)W 

𝐴𝑥 + 𝐵
(𝑎 − 𝑥)W +

𝐷
(𝑐 − 𝑥) =

�
(�a|)p

𝑥 + �aW|
(�a|)p

(𝑎 − 𝑥)W +
�

(�a|)p

(𝑐 − 𝑥)  

 

=
𝑥 + 𝑐 − 2𝑎

(𝑐 − 𝑎)W(𝑎 − 𝑥)W +	
1

(𝑐 − 𝑎)W(𝑐 − 𝑥) =
1

(𝑐 − 𝑎)W �
𝑥 + 𝑐 − 2𝑎
(𝑎 − 𝑥)W +	

1
(𝑐 − 𝑥)� 

=
1

(𝑐 − 𝑎)W �
𝑥

(𝑎 − 𝑥)W +
𝑐 − 2𝑎
(𝑎 − 𝑥)W +	

1
(𝑐 − 𝑥)� 

𝑑𝑥
(𝑎 − 𝑥)W(𝑐 − 𝑥) = 𝐾𝑑𝑡 ⇒

1
(𝑐 − 𝑎)W �

𝑥𝑑𝑥
(𝑎 − 𝑥)W +

(𝑐 − 2𝑎)
𝑑𝑥

(𝑎 − 𝑥)W +	
𝑑𝑥

(𝑐 − 𝑥)� = 𝐾𝑑𝑡 

1
(𝑐 − 𝑎)W �`

𝑥𝑑𝑥
(𝑎 − 𝑥)W

|a}

|
+ (𝑐 − 2𝑎)`

𝑑𝑥
(𝑎 − 𝑥)W

|a}

|
+ `

𝑑𝑥
(𝑐 − 𝑥)

�a}

�
� = 𝐾𝑑𝑡 

1
(𝑐 − 𝑎)W �`

−𝑑𝑥
(𝑎 − 𝑥)

|a}

|
+ (𝑐 − 2𝑎)`

𝑑𝑥
(𝑎 − 𝑥)W

|a}

|
+ `

𝑑𝑥
(𝑐 − 𝑥)

�a}

�
� = 𝐾𝑑𝑡 
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1
(𝑐 − 𝑎)W �

[ln	(𝑎 − 𝑥)]||a} + (𝑐 − 2𝑎) �
1

(𝑎 − 𝑥)�|

|a}

−	[ln	(𝑐 − 𝑥)]��a}� = 𝐾𝑑𝑡 

1
(𝑐 − 𝑎)W �𝑙𝑛

𝑎 − 𝑥
𝑎 + (𝑐 − 2𝑎) �

1
𝑎 − 𝑥 −

1
𝑎� + 𝑙𝑛

𝑐
(𝑐 − 𝑥)� = 𝐾𝑑𝑡 

1
(𝑐 − 𝑎)W �𝑙𝑛

𝑐(𝑎 − 𝑥)
𝑎(𝑐 − 𝑥) +

(𝑐 − 2𝑎) �
1

𝑎 − 𝑥 −
1
𝑎�� = 𝐾𝑑𝑡 

II.5.3. Type a ≠ b ≠ c 

𝑣 =
𝑑𝑥
𝑑𝑡 = (𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑐)(𝑐 − 𝑥) 

𝑑𝑥
(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑐)(𝑐 − 𝑥) = 𝐾𝑑𝑡 

Après integration 

	
1

(𝑎 − 𝑥)(𝑏 − 𝑐)(𝑐 − 𝑥) �
(𝑏 − 𝑐)𝑙𝑛

𝑎
𝑎 − 𝑥 +

(𝑐 − 𝑎)𝑙𝑛
𝑏

𝑏 − 𝑥 +
(𝑎 − 𝑏)𝑙𝑛

𝑐
𝑐 − 𝑥� = 𝐾𝑑𝑡 

II.6. Réactions d’ordre zéro 

𝑣 =
𝑑𝑥
𝑑𝑡 = 𝐾[𝐴]w = 𝐾 

` 𝑑𝑥
}

w
= 𝐾` 𝑑𝑡

~

w
 

𝑥 = 𝐾𝑡 

S Temps de demi-vie 

𝒙	 =
𝑎
2 

𝑎
2 = 𝐾𝑡�

p
⇒ 𝑡�

p
=

𝑎
2𝐾 

 

 

 

II.7. Réactions d’ordre n 
𝑨 → 𝑷 

 

𝑣 =
𝑑𝑥
𝑑𝑡 = 𝐾[𝐴]� = 𝐾(𝑎 − 𝑥)� 
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𝑑𝑥
(𝑎 − 𝑥)� = 𝐾𝑑𝑡 

`
𝑑𝑥

(𝑎 − 𝑥)�

|a}

|

= 𝐾`𝑑𝑡
~

w

 

�
1

(𝑛 − 1)(𝑎 − 𝑥)�a��|

|a}

= 𝐾[𝑡]w~  

1
(𝑛 − 1)(𝑎 − 𝑥)�a� −

1
(𝑛 − 1)𝑎�a� = 𝐾𝑡 

1
𝑛 − 1 �

1
(𝑎 − 𝑥)�a� −

1
𝑎�a�� = 𝐾𝑡 

avec n ≠ 1 

S Temps de demi-vie 

𝒂 − 𝒙 =
𝒂
𝟐 

1
𝑛 − 1 �

1
(|
W
)�a�

−
1

𝑎�a�� = 𝐾𝑡�
p
 

𝑡�
p
=

1
𝐾(𝑛 − 1) �

2�a�

𝑎�a� −
1

𝑎�a��Þ		𝑡�
p
=

2�a� − 1
𝐾(𝑛 − 1)𝑎�a� 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

II.8. Méthode de déterminer de l’ordre de la réaction  
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II.8.1. Méthode différentielle de VANT’HOFF 

Soit la réaction  

 𝑨							 → 						𝑷 
à t = 0 a  0 
à 𝒕𝟏 ≠ 0 a-𝑥� 𝑥� 
à 𝒕𝟐 ≠ 0 a-𝑥W 𝑥W 

 

𝑣� =
𝑑𝑥
𝑑𝑡 = 𝑘(𝑎 − 𝑥�)� 

𝑣W =
𝑑𝑥
𝑑𝑡 = 𝑘(𝑎 − 𝑥W)� 

𝑣�
𝑣W
=
(𝑎 − 𝑥�)�

(𝑎 − 𝑥W)�
 

𝑙𝑛
𝑣�
𝑣W
= 𝑙𝑛

(𝑎 − 𝑥�)�

(𝑎 − 𝑥W)�
= 𝑙𝑛 �

𝑎 − 𝑥�
𝑎 − 𝑥W

�
�
= 𝛼𝑙𝑛 �

𝑎 − 𝑥�
𝑎 − 𝑥W

� 

 

𝛼 =
𝑙𝑛 ��

�p

𝑙𝑛 �|a}�
|a}p

�
 

 
Étape 1. On trace (a-x) = f(t) 

t(min) … … … 
(𝒂 − 𝒙)(𝑴) … … … 

 

 
Étape 2. On détermine graphiquement deux vitesses moyennes (la tangente de la courbe (a-x) = f 
(t))  

𝑣 = �
𝐶� − 𝐶w
𝑡� − 𝑡w

� 

 

 
Étape 3. On trace  𝑙𝑛𝑣 = 𝑓(𝑙𝑛(𝑎 − 𝑥)) 

𝑣 = 𝑘(𝑎 − 𝑥)�Û	𝑙𝑛𝑣 = 𝑙𝑛𝑘 + 𝛼𝑙𝑛(𝑎 − 𝑥) 

0
0,002
0,004
0,006
0,008

0,01
0,012
0,014

0 50 100 150
t(min)

(a-x)(M)
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lnv … … 
Ln(a-x) … … 
 

𝛼 = 𝑡𝑔(𝛼) = 𝑙¡𝑜𝑟𝑑𝑟𝑒𝑑𝑒	𝑙𝑎	𝑟é𝑎𝑐𝑡𝑖𝑜𝑛	 

 
 

II.8.2. Utilisation du temps de demi-vie  

Soit  		𝑡�
p
= W¢£�a�

¤(�a�)|¢£�
 avec n ≠ 1 

Linéarisation de l’équation : 

		𝑙𝑛	𝑡�
p
= 𝑙𝑛

2�a� − 1
𝐾(𝑛 − 1)𝑎�a� = ln

2�a� − 1
𝐾(𝑛 − 1) + 𝑙𝑛

1
𝑎�a� = ln

2�a� − 1
𝐾(𝑛 − 1) − (𝑛 − 1)𝑙𝑛 𝑎 

		𝑙𝑛	𝑡�
p
= ln

2�a� − 1
𝐾(𝑛 − 1) − (𝑛 − 1)𝑙𝑛 𝑎 

On trace 		𝑙𝑛	𝑡�
p
= 𝑓(𝑙𝑛𝑎)  

𝑡𝑔𝛼 = 𝑛 − 1Þ	𝑛 = 𝑡𝑔𝑎 + 1 = 𝑜𝑟𝑑𝑟𝑒	𝑑𝑒	𝑙𝑎	𝑟é𝑎𝑐𝑡𝑖𝑜𝑛 
 

 

 

 

Exemple : 

Soit la réaction  

𝐶𝐻�𝐶𝐻𝑂	 → 	𝐶𝐻¥ + 𝐶 

y = 1,879x - 0,0064
R² = 0,9998

-2
0
2
4
6
8

10
12

0 2 4 6

ln
V

ln (a-x)

lnV=f(a-x)

y = -1,487x + 14,843
R² = 0,9953

0
1
2
3
4
5
6
7

0 2 4 6 8

ln
t1

/2

lna

lnt1/2=f(lna)
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𝑷𝟎 (mmHg) 60 121 184 290 420 479 
			𝒕𝟏

𝟐
(𝒔) 1400 820 665 492 385 328 

 

Calcul l’ordre de la réaction  

		𝑙𝑛	𝑡�
p
= ln

2�a� − 1
𝐾(𝑛 − 1) − (𝑛 − 1)𝑙𝑛 𝑎 

𝒍𝒏𝑷𝟎 
(mmHg) 

4.09 4.79 5.21 5.67 6.04 6.17 

			𝒍𝒏𝒕𝟏
𝟐
(𝒔) 7.24 6.71 6.50 6.20 5.95 5.79 

 

 

𝑡𝑔𝑎 = −(𝑛 − 1) = −1.487Þ	𝑛 = 1 + 1.487 = 2.487 Þ Donc c’est une réaction ordre 2 

II.8.3. Méthode des concentrations initiales partielles constantes 

Soit la réaction  

𝑨						 + 						𝑩				 → 									𝑷 

Expérience 1  	
 à t=0 a B 0 
à t ≠ 𝟎 a-x b-x x 
    

𝑣 = 𝐾(𝑎 − 𝑥)∝(𝑏 − 𝑥)« 
 

 

Expérience 2  	
 à t=0 𝑎̀ 𝑏 0 
à t ≠ 𝟎 𝑎̀-x 𝑏-x x 
    

y = -1,487x + 14,843
R² = 0,9953

0
1
2
3
4
5
6
7

0 2 4 6 8

ln
t1

/2

lnP

lnt1/2=f(lnP)



14 
 

𝑣̀ = 𝐾(𝑎̀ − 𝑥)∝(𝑏 − 𝑥)𝛽 
𝑣
𝑣̀ = (

𝑎 − 𝑥
𝑎̀ − 𝑥)

∝ 

𝑙𝑛
𝑣
𝑣̀ =∝ 𝑙𝑛 �

𝑎 − 𝑥
𝑎̀ − 𝑥�Þ	 ∝	=

𝑙𝑛 �
�̀

𝑙𝑛 �|a}
|̀−𝑥�

 

De même manière, on peut déterminer 𝛽 

𝛽	 =
𝑙𝑛

𝑣

𝑣̀

𝑙𝑛 �𝑏−𝑥
𝑏̀a}
�
 

Ordre globale = ∝ 	+𝛽 

 

II.8.4. Méthode basée sur la dégénerexence de l’ordre (méthode d’isolement d’ostwald) 

Soit la réaction  

 𝑨						 + 						𝑩				 → 									𝑷	
 à t=0 a B 0 
à t ≠ 𝟎 a-x b-x x 
    

C Si A en excès par rapport à B 

 à t ≠ 0 a-x = a     b-x→x 

𝑣 = 𝑘(𝑎 − 𝑥)�(𝑏 − 𝑥)« 

𝑣 = 𝑘(𝑎)�(𝑏 − 𝑥)« 

𝑣 = 𝑘® (𝑏 − 𝑥)« 

𝑙𝑛𝑣 = 𝑙𝑛𝑘® + 𝛽ln	(𝑏 − 𝑥) 

C Si A en excès par rapport à B 

 à t ≠ 0 a-x     b-x=b 

𝑣 = 𝑘(𝑎 − 𝑥)�(𝑏 − 𝑥)« 

𝑣 = 𝑘(𝑎 − 𝑥)�(𝑏)« 

𝑣 = 𝑘® (𝑎 − 𝑥)� 

𝑙𝑛𝑣 = 𝑙𝑛𝑘® + 𝛼ln	(𝑎 − 𝑥) 

Exemple : 
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𝑣 = 𝑘[𝐴]W[𝐵]� 

Pour rendre la réaction d’ordre 2 

b - x =b 

𝑣 = 𝑘® [𝐴]W 

 

 

 

 

 

 


