
Chimie 5062 Cinétique et équilibre chimie 

CHAPITRE 6. LES VITESSES DE RÉACTION 

Vitesse d’une réaction 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

VITESSE D’UNE RÉACTION CHIMIQUE 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Lorsqu'on désire mesurer expérimentalement la vitesse d'une réaction, il faut tenir compte de la phase 

dans laquelle se trouve la substance que l'on étudiera. Selon sa phase, il est possible d'observer 

différents paramètres. Le tableau ci-dessous énumère les principaux paramètres d'observation pour les 

différentes phases de la matière: 

 

Les différents paramètres permettront tous de déterminer la vitesse de la réaction. Toutefois, les unités 

de mesure de la vitesse seront différentes, ce qui est décrit dans le tableau suivant. 

 

La valeur obtenue pour la vitesse diffère selon que l’on considère la disparition des réactifs ou 

l’apparition des produits. Il est donc important de préciser la substance de référence lorsqu’on donne 

une vitesse de réaction. 

 

FAÇONS DE MESURER LA VITESSE DE RÉACTION 



Vitesse générale d’une réaction 

 

 

Théorie des collisions 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

La théorie des collisions stipule que, pour qu'une réaction chimique se produise, il faut que les 

particules de réactifs se heurtent les unes aux autres de façon efficace. 

Ainsi, selon la théorie des collisions, il existe trois conditions essentielles au déroulement d'une 

réaction chimique : 

1.  Les particules de réactifs doivent entrer en collision les unes avec les autres pour pouvoir 

amorcer la réaction. 

2.  Les particules de réactifs doivent posséder un minimum d'énergie cinétique (Emin) qui leur sera 

nécessaire pour briser des liaisons et amorcer la réaction. Cette énergie correspond à l'énergie 

d'activation de la réaction (Ea). 

3. Les particules de réactifs doivent se rencontrer selon une orientation appropriée. 

 

Illustrations des trois conditions essentielles : collision (à gauche), angle approprié (au centre) 

et énergie minimum (à droite) 

 

THÉORIE DES COLLISIONS 



Collision élastique 

 

Collision efficace 

 

 

Mécanisme réactionnel 

 

 



Facteurs influant sur la vitesse de réaction 

 

 

Loi de vitesse de réaction 

 

 

  



 

  



CHAPITRE 7. L’ÉTUDE QUALITATIVE DE L’ÉQUILIBRE 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

L'équilibre chimique est un état dans lequel la vitesse de la réaction directe est égale à celle de 

la réaction inverse. 

Une réaction irréversible, ou complète, est une réaction qui ne peut se produire que dans un 

sens, des réactifs vers les produits (flèche unidirectionnelle). Elle survient lorsqu’au moins un 

des réactifs s'est complètement transformé en produits.  

Exemple : 

 

 

Une réaction réversible, au incomplète, est une réaction qui peut se produire dans le sens 

direct autant que dans le sens inverse (flèche bidirectionnelle). Au même endroit et au même 

moment, les réactifs se transforment en produits alors que les produits se transforment en 

réactifs. 

Exemple : 

 

 

DÉFINITION DE L’ÉQUILIBRE 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Un système à l’état d’équilibre est stable dans la mesure où il ne présente aucun changement 

apparent. 

D’un point de vue macroscopique, trois conditions sont essentielles pour conclure à l’état d’équilibre 

d’un système : 

 Le système doit être fermé, c’est-à-dire qu’il n’échange pas de matière avec l’extérieur; 

 Les produits et les réactifs (ou les phases) entre lesquels s’établit l’équilibre doivent être 

présents simultanément; 

 Le système ne présente aucun changement observable, c’est-à-dire que les substances (et les 

phases) présentes sont en quantités constantes. La couleur et toute autre caractéristique 

observable restent alors constantes. 

CONDITIONS NÉCESSAIRES À L’ÉQUILIBRE CHIMIQUE 

 

 

Un contenant ouvert n'est pas nécessairement un système ouvert. Selon la réaction étudiée, le 

contenant devra être fermé ou non pour former un système fermé.  

 

Par exemple, dans le cas de la dissolution du sucre dans l'eau Sucre(s) ↔ Sucre(aq), aucun gaz n'est 

impliqué. Le contenant peut donc être ouvert et il sera tout de même possible d'être en présence d'un 

système fermé s'il y a un dépôt de sucre au fond de l'eau.  

 

Par contre, dans le cas de l'évaporation de l'eau Eau(l) → Eau(g), le contenant devra être fermé pour 

qu'on puisse avoir un système fermé. Si ce n'est pas le cas, la vapeur d'eau pourra s'échapper dans 

l'environnement.  

ATTENTION 

 

 

Le principe de Le Chatelier, énoncé par Henry Le Chatelier en 1884, stipule que: 

 

«Si on tend à modifier les conditions d'un système en équilibre, il réagit de façon à s'opposer 

partiellement aux changements qu'on lui impose jusqu'à l'établissement d'un nouvel état 

d'équilibre.» 

 

Le principe de Le Chatelier permet de prédire, de façon qualitative, le sens de la réaction 

(directe ou inverse) qui sera favorisée lorsque les conditions d'un système à l'équilibre sont 

modifiées. 

 

PRINCIPE DE LE CHÂTELIER 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

   Illustration d’une augmentation de la concentration d’un réactif : 

 

INFLUENCE DE LA CONCENTRATION SUR L’ÉQUILIBRE 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Procédé Haber 

Le procédé Haber de production de l’ammoniac illustre qu’il est parfois souhaitable de perturber 

un système à l’état d’équilibre pour obtenir les résultats cherchés. Les adoucisseurs d’eau et les 

phares à l’iode sont des exemples de technologies qui mettent à profit la connaissance des 

mécanismes de l’équilibre. 

De l’eau dure à l’eau douce 

On appelle eau dure l’eau qui contient naturellement beaucoup d’ions calcium (Ca2+) et 

magnésium (Mg2+). Un adoucisseur d’eau est un appareil qui transforme l’eau dure en eau 

douce en éliminant une partie des ions Ca2+ et Mg2+. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

   Illustration d’une augmentation de la température d’une réaction exothermique : 

 

INFLUENCE DE LA TEMPÉRATURE SUR L’ÉQUILIBRE 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Lorsque l'on modifie la pression d'un système réactionnel, la réaction à l'équilibre tend à s'opposer à 

cette modification. 

 

- Si la pression augmente, le système réagira en favorisant le sens de réaction produisant le plus petit 

nombre de molécules de gaz afin de rétablir la pression.  

 

- Si la pression diminue, le système réagira en favorisant le sens de réaction produisant le plus grand 

nombre de molécules de gaz afin de rétablir la pression. 

 

INFLUENCE DE LA PRESSION SUR L’ÉQUILIBRE 

 

 

Lorsqu'on veut déterminer l'influence de la pression sur l'état d'équilibre, on considère uniquement 

les volumes occupés par les gaz. 

 

Le volume occupé par un liquide, un solide ou par un système d’ions en milieu aqueux n'est pas 

influencé par une variation de pression puisque ces substances ne sont pas des fluides compressibles. 

On leur attribue donc une valeur arbitraire de 0 volume. 

IMPORTANT 

 

 

On modifie la pression d'une réaction en modifiant le volume du contenant dans laquelle elle se 

déroule. La pression et le volume d'un gaz sont inversement proportionnels. Ainsi, une augmentation 

de volume entraîne une diminution de la pression, alors que la pression augmente lorsque le volume 

diminue. 

ATTENTION 

 

 

L'ajout d'un catalyseur n'influence pas l'équilibre chimique. 

 

Dans une réaction réversible, un catalyseur augmente à la fois la vitesse de la réaction directe que celle 

de la réaction inverse. Ainsi, il ne modifie pas l'équilibre du système. Il ne permet que de l'atteindre 

plus rapidement. L'équilibre n'est donc pas influencé par la présence ou l'absence d'un catalyseur.  

ATTENTION 



CHAPITRE 8. L’ÉTUDE QUANTITATIVE DE L’ÉQUILIBRE 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

1) Le calcul de la constante d’équilibre (Kc) s’effectue uniquement avec les concentrations 

molaires à l’équilibre des gaz ou des substances en solution aqueuse. 

On ne tient donc pas compte des substances à l’état pur, que ce soit des solides ou des liquides, 

puisque leur concentration correspond à leur masse volumique et que, conséquemment, ce sont 

des valeurs constantes. 

 

2) Aucune unité de mesure n’est attribuée à la constante d’équilibre, car celle-ci changerait en 

fonction de la nature du système. 

IMPORTANT 

 

 

À une température donnée, la valeur de la constante d'équilibre est égale aux produits des 

concentrations molaires des produits divisé par le produit des concentrations molaires des 

réactifs. Chaque concentration de substance est affecté d'un exposant égal à son coefficient de 

l'équation chimique balancée de la réaction. 

 

 

CONSTANTE D’ÉQUILIBRE 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Une valeur de Kc>1 signifie que l’on retrouvera une plus grande concentration de produits 

que de réactifs et que la réaction directe sera favorisée.  

 

Une valeur de Kc<1 représente une concentration en réactifs plus grande que celle des 

produits et que la réaction inverse sera favorisée. 

 

Une valeur de Kc≅1 signifie qu’on a autant de réactifs que de produits et qu'aucune réaction 

n'est favorisée. 

INTERPRÉTATION DE LA CONSTANTE D’ÉQUILIBRE 

 

 

Selon le principe de Le Chatelier, un changement dans les concentrations ou dans les pressions 

des diverses substances perturbe temporairement l'équilibre. Toutefois, puisque la constante 

d'équilibre établit le rapport entre les concentrations ou les pressions à l'équilibre, ce rapport 

s'avère toujours constant. Ainsi, les changements de concentrations, de pression ou de volume 

n'ont aucune influence sur la valeur de la constante d'équilibre. 

À la suite d’une perturbation, le système n’est plus à l’état d’équilibre et le rapport des 

concentrations ne correspond plus à Kc. Le rapport change continuellement et se rapproche de 

Kc à mesure que le système tend vers l’équilibre.  

Seule la température peut modifier la valeur de la constante d'équilibre Kc d'une réaction 

donnée. Selon le principe de Le Chatelier, une augmentation de température a pour effet de 

favoriser la réaction endothermique alors qu'une diminution de température favorise la 

réaction exothermique. Le nouvel équilibre qui s'établit le fait alors dans des proportions 

différentes de celles de l'équilibre initial. Ainsi, ce nouveau rapport des concentrations modifie 

la valeur de la constante d'équilibre du système. C'est la raison pour laquelle il faut toujours 

préciser la température à laquelle se trouve un système lorsqu'on donne sa constante 

d'équilibre. 

 

Kc ET LES PERTURBATIONS DE L’ÉQUILIBRE 

http://www.alloprof.qc.ca/BV/pages/c1042.aspx
http://www.alloprof.qc.ca/BV/pages/c1042.aspx


 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Lorsque l'on connaît les valeurs de concentration de toutes les substances à l'équilibre, il est 

alors possible de calculer la constante d'équilibre. Cependant, il est parfois impossible de 

connaître expérimentalement toutes les concentrations des substances présentes à l'équilibre. 

Si on connaît la concentration initiale des réactifs et qu'on a au moins un autre indice, il est 

alors possible de prédire algébriquement toutes les concentrations à l'équilibre. Pour ce faire, 

on utilise un tableau Initiale - Variation - Équilibre (IVE). 

Tableau IVE 

Par exemple, si on considère la réaction suivante: I2(g)+H2(g)⇌2HI(g). La concentration initiale 

des deux réactifs est de 1,0 mol/L alors qu'il y a 1,57 mol/L de produits lorsque l'équilibre est 
atteint. On place les données connues dans un tableau IVE: 

 
 
Étant donné que les variations de concentrations respectent les rapports stoechiométriques, on 
pourra alors déterminer les concentrations à l'équilibre manquantes. Avec les données connues, 
on peut ici déterminer la variation des produits: 
 

 
 

La variation des concentrations est proportionnelle aux coefficients de l'équation balancée. 

Ainsi, dans l'exemple étudié, comme il y a deux fois moins de réactifs que de produits dans 

l'équation balancée, la variation des concentrations sera aussi deux fois moindre. On pourra 

déterminer la variation des réactifs à partir de celle du produit HI par simple produit croisé. Par 

exemple:  

.  

Il ne faut pas oublier que la variation de concentration des réactifs est négative puisqu'ils sont 

consommés au cours de la réaction alors que celle des produits est positive puisqu'ils se 

forment au cours de la réaction. On obtient donc:  

 

CALCULS DE CONCENTRATIONS À L’ÉQUILIBRE 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Pour résoudre des problèmes portant sur les équilibres, une approche systématique s'impose: 

 

1. Écrire l'équation chimique balancée pour la réaction à l'équilibre. 

2. Écrire l'expression de la constante d'équilibre. 

3. Construire un tableau IVE de tous les réactifs et de tous les produits et inscrire toute 

l'information que l'on connaît concernant les concentrations initiales et les concentrations à 

l'équilibre. 

4. En utilisant l'équation balancée et les diverses concentrations, déduire toutes les 

concentrations manquantes ou les exprimer en terme d'inconnues (variable x). 

5. Si on doit déterminer la valeur de la constante d'équilibre, on doit avoir toute l'information sur 

les concentrations dont on a besoin afin de les substituer dans l'expression de la constante pour 

en évaluer la valeur. 

6. Si on doit déterminer une concentration, cette concentration doit être identifiée par une 

variable qui est directement reliée à l'expression de la constante d'équilibre. 

IMPORTANT 

 

 

 

EXEMPLE DE CALCUL DE LA VALEUR DE Kc 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

EXEMPLE DE CALCUL DES CONCENTRATIONS À L’ÉQUILIBRE 



Le pH 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Le pH, ou potentiel hydrogène est la mesure de l’acidité ou de la basicité d'une solution.  

 

L’échelle pH est utilisée pour déterminer le degré d’acidité d’une substance. Elle représente la 

concentration des ions H+ dans une solution. 

LE PH ET L’ÉCHELLE PH 

 

 

Plus la valeur du pH diminue (plus elle se rapproche de 0), plus la substance est acide. 

IMPORTANT 

 

 

 

. 

 

CALCUL DU PH 



Théorie d’Arrhénius 

 

 

Théorie de Bronsted-Lowry 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



La constante d’ionisation de l’eau 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



Électrolytes 

 

 

Pourcentage d’ionisation 

 

Constante d’acidité 

 

 

 

 



Constante de basicité 

 

La solubilité 

 

 


