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CHAPITRE 6. LES VITESSES DE REACTION

Vitesse d’une réaction

VITESSE D'UNE REACTION 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 I'on étudiera. Selon sa phase, il est possible d'observer
différents parametres. Le tableau ci-dessous énumeére les principaux parameétres d'observation pour les
différentes phases de la matiere:

Etat physique Mesure de la quantité de matiére
Solide Masse, nombre de particules
Liquide Masse, volume, nombre de particules
Gaz Masse, volume, pression, concentration, nombre de particules
Solution aqueuse|Concentration

Les différents parametres 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.

Unité de
2y Instrument de mesure
quantité de Calcul de vitesse
‘i mesure dela
matiére X
vitesse
. Amasse
[Masse [Balance Vitesse = ——— g/s
Atemps
; ’ Avolume
\olume CyhndreAgradue. Vitesse = L/sou
burette a gaz Atempg mL/s
‘ . : Apression
|Pression Manométre Vitesse = —— kPa/s
Atemps
: Spectrophotomeétre, . /Aconcentration molaire
Concentration . Vitesse = mol/L+s
pH-métre Atemps

Nombrede  [‘ucun(s‘obtient . Anombre de particules

gty uniquement par Vitesse = A mol/s
P calcul) temps

La valeur obtenue pour la vitesse différe selon que I'on considére la disparition des réactifs ou

I'apparition des produits. Il est donc important de préciser la substance de référence lorsqu’on donne
une vitesse de réaction.



Vitesse générale d’une réaction

Selon la réaction hypothétigue ad + bB — ¢C + dD, on I'exprime de la facon suivante:
U4 VYp VYo Up
a b ¢ d

U‘g:

ol v, représente la vitesse générale de la reaction (en mol/{L+s) ou en mol/s)
Uy, Ups Uy Ug représentent la vitesse en fonction de chacune des substances en jeu dans la

réaction, en mol/{L+s) ou en mol/s
a, b, ¢, d représentent les coefficients de chague substance

Théorie des collisions

THEORIE 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 facon 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 (E,,;,) qui leur sera
nécessaire pour briser des liaisons et amorcer la réaction. Cette énergie correspond a |'énergie
d'activation de la réaction (E,).

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

Illustrations des trois conditions essentielles : collision (a gauche), angle approprié (au centre)
et énergie minimum (a droite)
Angle appropné 4
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Angle non approprié
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Collision élastique

DEFINITION

Une collision élastique est une collision entre des particules de réactifs qui n‘entraine pas la

formation de produits.
Départ =—— Collision =———> Aprées

Collision efficace

DEFINITION

Une collision efficace est une collision entre des particules de réactifs qui entraine la formation

de produits.
Départ =——> Collision =———> Aprés
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Mécanisme réactionnel

Un mécanisme réactionnel est une réaction qui se déroule en plusieurs étapes.

IMPORTANT

La vitesse de réaction d'un mécanisme réactionnel est déterminée par I'étape la plus lente, soit

celle qui posséde la plus grande énergie d'activation.




Facteurs influant sur la vitesse de réaction

Facteur Description

Mature des réactifs

Surface de contact

En général, si on compare des réactifs provenant de réactions de méme type,
plus il y a de liens & briser ou plus les liens a briser sont forts, plus I'énergie
d'activation augmente, plus la réaction est lente.

La vitesze de réaction est donc plus petite,

En général, plus on augmente la surface de contact des réactifs, plus le
nombre de collisions augmente, plus la réaction est rapide.

La vitesse de réaction est done plus grande,

Concentration des réactifs

En général, plus la concentration des réactifs est élevée, plus il y a de
collisions, plus la réaction est rapide.

La vitesse de réaction est done plus grande,

Température

En général, plus la température augmente, plus I'énergie cinétique augmente,
plus le nombre de particules ayant I"énergie minimale pour réagir augmente, plus
la réaction est rapide.

La vitesse de réaction est done plus grande,

Présence d'un catalyseur

Ln catalyseur est une substance qui augmente |a vitesse d'une réaction an
abaissant I'énergle d'activation.

A la fin de la réaction, le catalyseur est complétement récupéré,

Loi de vitesse de réaction

La loi des vitesses de réaction est une relation mathématique entre la vitesse d'une réaction
chimigue et la concentration des réactifs impliqués.

ou

v=kx [A* x B

v représente la vitesse de la réaction

k représente la constante de vitesse

[A], [B] représentent les concentrations des réactifs, exprimées en mol/L

% ety représentent l'ordre de la réaction en fonction de chacun des réactifs

ATTENTION

La loi des vitesses de réaction ne s'applique qu'aux réactions simples. Dans le cas de
réactions chimiques plus complexes, il n'existe pas de lien direct entre les coefficients
stoechiométriques de I'équation balancée et |la vitesse de la réaction. Dans ces cas, les valeurs
des exposants de la loi mathématique doivent étre déterminées expérimentalement.




Effet sur la vitesse

Ordre par rapport a ce réactif

Aucun effet sur la vitesse 0

La vitesse double

La vitesse quadruple

2

La vitesse augmente de huit fois_|3

L'unité de la constante de vitesse dépend de l'ordre de la réaction

Ordre de la réaction

Exemple de loi de vitesse

Unité de la constante de vitesse

v=kx[A?x[B

0 v==~F mol /(L - s)

1 v=kx 4] 51
v=Fk x [A]’ el .

2 v=kx [A] x [B L/(mol - s5)
v=Fkx[A]

3 L?/(mol® - s)




CHAPITRE 7. L'ETUDE QUALITATIVE DE L’EQUILIBRE

DEFINITION DE L'EQUILIBRE

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

Une réaction irréversible, ou compléete, est une réaction qui ne peut se produire que dans un
sens, des réactifs vers les produits (fleche unidirectionnelle). Elle survient lorsqu’au moins un
des réactifs s'est completement transformé en produits.

Exemple :

Réaction chimique irréversible: CHy(g) + 2 Ogg) — COyq + 2 H20yy,

£
3
1
= Produits
3
5
Réactss
Temps (s)

Une réaction réversible, au incompléte, est une réaction qui peut se produire dans le sens
direct autant que dans le sens inverse (fleche bidirectionnelle). Au méme endroit et au méme
moment, les réactifs se transforment en produits alors que les produits se transforment en
réactifs.

Exemple :

Réaction chimique réversible: Hog) + Ing) + 2 HI ()

Produns

Nombre de particules

Réactds

Temps (s)




Un systeme a I’état d’équilibre est stable dans la mesure ou il ne présente aucun changement
apparent.

D’un point de vue macroscopique, trois conditions sont essentielles pour conclure a I'état d’équilibre
d’un systéme :

e Le systéme doit étre fermé, c’est-a-dire qu’il n’échange pas de matiere avec I'extérieur;

e Les produits et les réactifs (ou les phases) entre lesquels s’établit I’équilibre doivent étre
présents simultanément;

e Le systéme ne présente aucun changement observable, c’est-a-dire que les substances (et les
phases) présentes sont en quantités constantes. La couleur et toute autre caractéristique
observable restent alors constantes.

ATTENTION

Un contenant ouvert n'est pas nécessairement un systéme ouvert. Selon la réaction étudiée, le
contenant devra étre fermé ou non pour former un systeme fermé.

Par exemple, dans le cas de la dissolution du sucre dans I'eau Sucre(,) ¢> Sucre,q), aucun gaz n'est
impliqué. Le contenant peut donc étre ouvert et il sera tout de méme possible d'étre en présence d'un
systéeme fermé s'il y a un dépot de sucre au fond de I'eau.

Par contre, dans le cas de I'évaporation de |'eau Eau(, - Eau,, le contenant devra étre fermé pour
gu'on puisse avoir un systéme fermé. Si ce n'est pas le cas, la vapeur d'eau pourra s'échapper dans
I'environnement.

PRINCIPE DE LE CHATELIER

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

«Si on tend a modifier les conditions d'un systéeme en équilibre, il réagit de fagon a s'opposer
partiellement aux changements qu'on lui impose jusqu'a I'établissement d'un nouvel état
d'équilibre.»

Le principe de Le Chatelier permet de prédire, de facon qualitative, le sens de la réaction
(directe ou inverse) qui sera favorisée lorsque les conditions d'un systéme a I'équilibre sont
modifiées.




Résumé de l'effet de la concentration sur I'état d'équilibre

Changement imposé

Schématisation

Réaction
favorisée

Augmentation des

Réactifs «» Produits
Perturbation: t

Reaction directe

Réaction: T l

réactifs -y
Reéaction: l T
Réactifs «» Produits
o | Perturbation: l Reaction
Diminution des réactifs inverse
? 3 “—
Reéaction:
Réactifs «» Produits
Augmentation des Perturbation: t Sééction
produits mfise

Diminution des produits

Reéactifs «» Produits
Perturbation: l,

Réaction: l T

Reaction directe
—

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

N? + 3H;J L 2NH3

A\

Equilibre

; '2,\*\\'\3@7“"{

N, + 31, — 2NH,

Désequilibre

£\

Nouvel équilibre




Résumé de |'effet de la température sur |'état d'équilibre

Changement imposé Schématisation React.m’n
favorisée
Réactifs «» Produits + Energie
Perturbation: ' heaction
inverse

Reaction:  { | | e

Augmentation de la

température Réactifs + Energie «» Produits

Perturbation: t Réaction

directe

Reaction: | | 1 —

Réactifs «» Produits + Energie
Perturbation: l Réaction

directe

Réaction: l T T —

Diminution de la

température Réactifs + Energie «» Produits

Perturbation: 1 Réaction

inverse

Réaction: T T l 2

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

N,

?’-3

2 v, .
N, + 3H, — 2NH, + énergie Q/Vﬁ(? . N, + 3H; — 2nH, + énergie

A~ AwTA

Equilibre Déséquilibre Nouvel équilibre




Lorsque I'on modifie la pression d'un systeme réactionnel, la réaction a I'équilibre tend a s'opposer a
cette modification.

- Si la pression augmente, le systéeme 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 systéme réagira en favorisant le sens de réaction produisant le plus grand
nombre de molécules de gaz afin de rétablir la pression.

IMPORTANT

Lorsqu'on veut déterminer l'influence de la pression sur I'état d'équilibre, on considére uniguement
les volumes occupés par les gaz.

Le volume occupé par un liquide, un solide ou par un systeme 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.

ATTENTION

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 entraine une diminution de la pression, alors que la pression augmente lorsque le volume
diminue.

ATTENTION

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

Dans une réaction réversible, un catalyseur augmente a la fois la vitesse de la réaction directe que celle
de la réaction inverse. Ainsi, il ne modifie pas I'équilibre du systeme. Il ne permet que de I'atteindre
plus rapidement. L'équilibre n'est donc pas influencé par la présence ou I'absence d'un catalyseur.




CHAPITRE 8. L'ETUDE QUANTITATIVE DE L’EQUILIBRE

CONSTANTE D'EQUILIBRE

A 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 a son coefficient de
I'équation chimique balancée de la réaction.

Soit I'équation générale aA 4+ bB = ¢C + dD

€] - D)

VT

ou

- K représente la constante d'équilibre en fonction des concentrations

- [C] et [ D] représentent les concentrations molaires des produits (mol/L)

- [A] et [B] représentent les concentrations molaires des réactifs (mol/L)

- les exposants (lettres minuscules) font référence aux coefficients dans I'équation chimique
balancée

IMPORTANT

1) Le calcul de la constante d’équilibre (KC) s’effectue uniquement avec les concentrations
molaires a I’équilibre des gaz ou des substances en solution aqueuse.

On ne tient donc pas compte des substances a I'état pur, que ce soit des solides ou des liquides,
puisque leur concentration correspond a leur masse volumique et que, conséquemment, ce sont
des valeurs constantes.

2) Aucune unité de mesure n’est attribuée a la constante d’équilibre, car celle-ci changerait en
fonction de la nature du systeme.

ol
Kine représente la constante d'équilibre de la réaction inverse
Kegir représente la constante d'équilibre de la réaction directe




INTERPRETATION DE LA CONSTANTE D'EQUILIBRE

Une valeur de Kc>1 signifie que I'on retrouvera une plus grande concentration de produits
gue 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.

Kc ET LES PERTURBATIONS DE L'EQUILIBRE

Selon le principe de Le Chatelier, un changement dans les concentrations ou dans les pressions
des diverses substances perturbe temporairement I'équilibre. Toutefois, puisque la constante
d'équilibre établit le rapport entre les concentrations ou les pressions a I'équilibre, ce rapport
s'avére toujours constant. Ainsi, les changements de concentrations, de pression ou de volume
n'ont aucune influence sur la valeur de la constante d'équilibre.

A la suite d’une perturbation, le systéme n’est plus a I'état d’équilibre et le rapport des
concentrations ne correspond plus & K. Le rapport change continuellement et se rapproche de

K. a mesure que le systéme tend vers I'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 I'équilibre initial. Ainsi, ce nouveau rapport des concentrations modifie
la valeur de la constante d'équilibre du systeme. C'est la raison pour laquelle il faut toujours
préciser la température a laquelle se trouve un systéme lorsqu'on donne sa constante
d'équilibre.

I Changement de Réaction Modification de la valeur de la
Type de réaction i .. P
température favorisée constante d'équilibre

Exothermique (AH = 0)j453,55e Inverse («) Diminution
Réactifs — produits +
énergie Baisse Directe (—)  |Augmentation
Endothermique (AH = , .
0) que ( Hausse Directe (—)  [Augmentation
Réactifs + énergie — . N

. Baisse Inverse («) Diminution
produits



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

CALCULS DE CONCENTRATIONS A L'EQUILIBRE

Lorsque I'on connait les valeurs de concentration de toutes les substances a I'équilibre, il est
alors possible de calculer la constante d'équilibre. Cependant, il est parfois impossible de
connaitre expérimentalement toutes les concentrations des substances présentes a I'équilibre.
Si on connait la concentration initiale des réactifs et qu'on a au moins un autre indice, il est
alors possible de prédire algébriquement toutes les concentrations a I'équilibre. Pour ce faire,
on utilise un tableau Initiale - Variation - Equilibre (IVE).

Tableau IVE

Par exemple, si on considére la réaction suivante: lyg+H;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 I'équilibre est
atteint. On place les données connues dans un tableau IVE:

Réaction |[yg) = |Hy(y) 2 HI,
Initiale 1,0 mol/L(1,0mol/L| |0 mol/L
Variation ? ? T ?
Equilibre ? ? 1,57 mol/L

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

Réaction [yg) +  |Hy(g) 2 HI,
initiale (1,0 mol/L(1,0mol/L| |0 mol/L
Variation ? ? " 1,57 mol/L
Equilibre ? ? 1,57 mol/L

La variation des concentrations est proportionnelle aux coefficients de I'équation balancée.
Ainsi, dans I'exemple étudié, comme il y a deux fois moins de réactifs que de produits dans
|'équation balancée, la variation des concentrations sera aussi deux fois moindre. On pourra
déterminer la variation des réactifs a partir de celle du produit HI par simple produit croisé. Par
exemple:

Hyq  2HI

?  ~ 1,57Tmol/L

Il ne faut pas oublier que la variation de concentration des réactifs est négative puisqu'ils sont
consommeés au cours de la réaction alors que celle des produits est positive puisqu'ils se
forment au cours de la réaction. On obtient donc:

Reaction [yg) + Hyg) 2 Hi,
Initiale |1,0 mol /L 1,0 mol /L . [0mol/L
variation|—0, 785 mol/L|—0, 785 mol /L|" |[+1,57 mol/L
Equilibre [0, 215 mol /L 0,215 mol /L 1,57 mol /L




IMPORTANT

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

1. Ecrire I'équation chimique balancée pour la réaction a I'équilibre.

2. Ecrire I'expression de la constante d'équilibre.

3. Construire un tableau IVE de tous les réactifs et de tous les produits et inscrire toute
I'information que I'on connait concernant les concentrations initiales et les concentrations a
I'équilibre.

4. En utilisant I'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 I'expression de la constante pour
en évaluer la valeur.

6. Si on doit déterminer une concentration, cette concentration doit étre identifiée par une
variable qui est directement reliée a I'expression de la constante d'équilibre.

Soit le systéme suivant: 2N Hy () = Na(g) + 3Hyy)
A une certaine température, on introduit, dans un ballon de 1 L. 20 moles de N H3. On
retrouve a I'equilibre 12 moles de Hg . Déterminer la valeur de K. pour ce systéme.

1. Expression de la constante d'équilibre

3
[Nag)] - [Ha)]

Kc = 5
[NH3(9)]
2. Déterminer les concentrations a I'équilibre par le tableau IVE
2N Hyg 1Ny + 3Hy)
Initiale 20 mol /L i 0 mol/L 0 mol/L
Variation —8 mol /L o +4 mol /L +12mol /L
Equilibre 12 mol/L 4 mol /L 12 mol /L

3. Calcul de la constante d'équilibre

|- - [N.)] ) [H2]3 _ [430'2‘1] ’ [12,0-[\/[]3 -
T TINH 2 [12,0MF




EXEMPLE DE CALCUL DES CONCENTRATIONS A L'EQUILIBRE

On remplit un récipient de 1,0L avec 0,5 mole de HI 3 448°C. La valeur de 3
constante d'équiibre K. pour la réaction Iz(,) + H’(’) -2 HI(,) 3 cette

température vaut 50,5. Quelles sont les concentrations de In, Hoet HI 3
léquilbre?

1. Expression de l’a constante d'équiibre
H

o ol

[0 [#x0)
2. Déterminer les concentrations 3 l'équilbre par le tableau IVE

ot thg < 2H

Initizle 0 mol/L 0 mol/L 0,5 mol/L
Variagtion +xmol/L  +xmol/L - 2x mol/L
Equibre  x mol/L xmofL (0,5 - 2x) molL

3. Calcul des conc’entratbns a léquilbre
(] o5 2ap

K= PRI

1l faut alors résoudre I'équation afin d'isoler le x. Cette équation est du second degré
et elle nécessitera ['utiisation de la formule servant 3 trouver les zéros d'une équation
quadratique pour étre résolue. Cette formule nous donnera deux valeurs de x. On
rejeteralt une valeur négative ou un valeur supérieure aux concentrations initiales dans
le cas des réactifs.

=50,5

4. Concentrations a l'équilibre

[I2] = x = 0,055 moyL

[Ha] = x = 0,055 mol/L

|HI] = 0,5 - 2(0,055) = 0,39 mol/L




Le pH

LE PH ET L'ECHELLE PH

Le pH, ou potentiel hydrogéne est la mesure de I'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.

IMPORTANT

Plus la valeur du pH diminue (plus elle se rapproche de 0), plus la substance est acide.
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Solutions Solutions Solutions
Acides Neutres Basiques
[H*] > [OH'] [H*] = [OH'] [H*] < [OH7]
pH = —log[H"]
[H'] =10 pH

pOH = —log|OH |
[OH | =10 POH

pH + pOH = 14



Théorie d’Arrhénius

REGLE

Selon |2 théorie d'Arrhenius:

- Un acide est une substance qui, lorsque mise en solution agueuse, libére des ions
hydrogéne (H *).

- Une base est une substance qui, lorsque mise en solution aqueuse, libére des ions
hydroxyde (OH ).

Théorie de Bronsted-Lowry

REGLE

Selon |a théorie de Brensted-Lowry:

Un acide est une substance capable de donner un ou plusieurs protons sous forme d'ion
hydrogéne H ' 4 une autre substance : c'est un donneur de proton.

Une base est une substance capable de recevolr un ou plusieurs protons sous forme d'ion
hydrogéne H ' provenant d'une autre substance - ¢'est un accepteur de proton.

Un ion hydrogéne est un atome d'hydrogéne qui a perdu son électron unigue. Il ne lui reste
plus qu'un proton dans le noyau. C'est pourgquei, dans l'encadré ci-dessus, on parle de
donneur et accepteur de proton.




On nomme «acide conjugué d'une base» la particule formée par la base qui a capté un proton
alors que la particule restant lorsque I'acide a perdu un proton se nomme «base conjuguée d'un
acide».

EXEMPLE

Reéaction entre |'acide chlorhydrique et I'eau selon la théorie de Br@nsted-Lowry -

Transfert de H*
A

© ’

+* R =0 &
Paire acide-base conju!uéo
| |
HClysq) H;0 Hi0 ey Chua
Acide Base Acide conjugué Base conjuguée

L ]
Palre base-aclide conjugué

Réaction entre I'ammoniac et 'eau selon Ia théorie de Br@nsted-Lowry :

Transfert de H*
+

@) 1

R+ Q=+
Q0O
Paire acide-base conjuguée
| 1

NHyuq) H;0) NH 50 OH g
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La constante d’ionisation de I’eau

La constante d'ionisation de I'eau K, est la constante associée & la capacité de l'eau
de s'auto-ioniser en ions hydrogéne (H ) et en ions hydroxyde (OH ).

IMPORTANT

On représente habituellement Iionisation de la molécule d’eau par 'équation suivante:

HQO(,) -+ H2O(l) = Hgo('aq) + OH

(ag)
2H,0 H,0* OH"
Q-9
(- )

Sourcs

Cette équation peut étre simplifiée de Ia facon suivante:

HQO(,) — H(:;q) + OH(aq)

KH!‘D = [H{Lq}] ' [UH{W}]

Cette constante d'équilibre de I'eau se nomme aussi constante d'ionisation de I'eau.




Electrolytes

La force d'un électrolyte, qu'il soit acide ou basigue, correspond au pourcentage de
dissociation de la substance en ions lorsgue mise en solution.

Un électrolyte fort est un soluté qui se dissocie complétement dans l'eau.

Un électrolyte faible est un soluté qui ne se dissocie pas complétement dans l'eaw.

IMPORTANT

Seuls les électrolytes faibles peuvent &tre & I'&tat d'équilibre.

Pourcentage d’ionisation

FORMULE

Pourcentage d’ionisation =

[H30']
— x 100

[HA]
ou
[H;0] représente la concentration des ions [H;0* | a I'équilibre (mol/L)
[H A] représente la concentration de |'acide avant la dissolution (mol/L)

Constante d’acidité

_ H'[AT]
“T T HEA
ol K, représente la constante d'acidité
[H *] représente la concentration en ions hydronium dans 'eau (mol/L)
[ A~ ] représente la concentration de la base conjuguée (mol/L)
| H A] représente Ia concentration de I'acide non dissocié (mel/L)




Constante de basicité

[B'][OH |
[B]
ol K}, représente la constante d'acidité
[B*] représente Ia concentration en ions hydronium dans 'eau (mol/L)
[OH | représente la concentration de la base conjuguée (mol/L)
| B] représente la concentration de I'acide non dissocié (mol/L)

K

La solubilité

La solubilité représente la quantité maximale de soluté que I'on peut dissoudre dans un
solvant & une température donnée. Une fois cette quantité atteinte, on dit que la solution est
saturée.

CONSTANTE DU PRODUIT DE SOLUBILITE Kps

La constante du produit de solubilité (Kps) est la constante d'équilibre associée 3 l'ionisation
d'un composé ionique peu soluble dans I'eau.

Soit une réaction hypothétique: X, Ymi:} . nX{;q} + mlf{n_.q]

On peut décrire la constante du produit de solubilité par I'expression mathématique suivante:
Ky, = [X*]" x[Y 7)™

ol Kp-! représente la constante du produit de solubilité
[X*] et [Y ] représentent les concentrations des ions & 'équilibre (en mol/L)
1 et m correspondent aux coefficients de chacun des ions

Dans I'équation de dissolution d'un sel, la charge totale est égale 4 0, car le solide de départ est
neutre.

IMPORTANT

Comme la solubilité estinfluencée par la température, la constante du produit de solubilité le
sera aussi. Pour comparer différentes substances, les données doivent donc &tre déterminées
sous des conditions de températures identiques.




