	Rappels :              Equilibre chimique – ph – constante d’acidité
Avancement final et avancement maximal :
Une transformation chimique est totale si le réactif limitant a totalement disparu à l’état final. L’avancement maximal est alors égal à l’avancement final : xf = xmax
Une transformation chimique est limitée si le réactif limitant n’a pas totalement disparu à l’état final. L’avancement maximal est inférieur à l’avancement final :  xf < xmax

Taux d’avancement final : τ =                         τ sans unité  

                                                                      xf et xmax : en mol
    • Si τ = 1 alors la réaction est totale

    • Si τ < 1 alors la réaction est limitée

   • Si τ =0  alors la réaction n’a pas lieu
Equilibre chimique : 

• Lors de la transformation chimique de certains systèmes, on peut obtenir un état final  dans lequel co-existent les réactifs et les produits, qui restent en proportions constantes. Cet état final est alors appelé état d’équilibre. 
Cet équilibre correspond à deux réactions inverses, se produisant simultanément. L’équation s’écrit alors :   Réactifs  =  produits
• Dans le cas d’une réaction totale l’équation s’écrit en montrant le sens unique d’évolution du système :  Réactifs → produits
Quotient de réaction : = grandeur qui caractérise un système chimique dans un état donné. Sa valeur au cours de la réaction, nous renseigne sur l’évolution du système.
Pour une réaction en solution aqueuse :     a.A(aq)  + b.B(aq)  = c.C(aq) + d.D(aq) 

Qr =                         ,          [A] , [B] , [C] , [D] : Concentrations molaires en mol.L-1
 Par convention : • lorsque l’eau constitue le solvant, elle n,’intervient pas dans l’écriture du quotient de la réaction, même si elle figure dans l’équation de la réaction.
                           • les espèces solides n’apparaissent pas dans l’expression du quotient de réaction, mais ne comporte que les concentrations molaires des espèces dissoutes.

Propriétés :     • l’expression du quotient de réaction dépend du sens de l’écriture de l’équation de la réaction.

•  le quotient de réaction dépend de l’avancement de la réaction.

Constante d’équilibre :Dans l’état d’équilibre d’un système, le quotient de réaction Qr,eq prend une valeur indépendante de la composition initiale du système. A chaque réaction est associée une constante d’équilibre K qui ne dépend que de la température.

Pour une réaction en solution aqueuse :     a.A(aq)  + b.B(aq)  = c.C(aq) + d.D(aq)


K = Qr,eq =                             Le taux d’avancement final d’une réaction dépend de sa 

                                  constante d’équilibre  K et de l’état initial du système.

                                      
	pH : • Le pH d’une solution aqueuse diluée est lié à la concentration en ion oxonium H3O+ 
                           pH = - log[H3O+]        soit       [H3O+] = 10-pH      (en mol.L-1)

  • la concentration en ion H3O+ diminue lorsque le pH augmente et inversement.

  • Pour obtenir une valeur approchée du pH d’une solution, on utilise soit du papier pH soit un indicateur coloré. Pour effectuer une mesure précise on utilise un pH-mètre.
Autoprotolyse de l’eau :       H2O (l) + H2O (l) = HO-(aq) + H3O+(aq)
       À 25°C, dans l’eau pure :   pHéq = 7    et      [H3O+] = 10-7 = [HO-]
Produit ionique de l’eau :       Ke = [H3O+]éq.[HO-]éq
• Ke est indépendant de la nature des espèces dissoutes dans la solution

• Ke ne dépend que de la température : Ke = 10-14
• pKe = - logKe  soit  Ke = 10-pKe                                   à  25 °C pKe = 14
pH et concentrations en ion HO-:  pH = pKe + log[HO-]     et    [HO-] = 10( pH – pKe)  mol.L-1

solution neutre : [H3O+] = [HO-] soit pH=     pKe

solution acide : [H3O+] > [HO-]  soit pH<    pKe

solution acide : [H3O+] < [HO-]  soit pH>    pKe
Constante d’acidité : soit la réaction : HA(aq) + H2O(l) =  A-(aq) + H3O+(aq)
         

Ka =                         

Un acide est d’autant plus fort que sa valeur de Ka est grande et donc que son pka est faible
Relation entre pH et pKa :      

Pour un couple noté HA/A- :  pH = pKa + log                BH+/B : pH = pKa + log            

Constante d’équilibre et constante d’acidité :      acide1 + base2 = acide2 + base1

K =                      =          = 10( pKa2 – pKa1 )
Espèce prédominante :
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pKa = - logKa    soit    Ka = 10-pKa


Ka ne dépend que de la température
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