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Expérience de chimie générale 
Quelques exemples d'équilibres chimiques

Applications du principe de Le Chatelier

3.1
Objectifs de l'expérience

1.
Observer plusieurs réactions chimiques intéressantes et "colorées" qui sont des exemples de systèmes chimiques atteignant rapidement l’équilibre.

2. 
Noter comment ces systèmes réagissent à des variations de concentration et de température.

3. 
Vérifier la validité du principe de Le Chatelier, c'est-à-dire : observer si l'équilibre se déplace de telle façon que la contrainte introduite est minimisée.

3.2
Introduction
De nombreuses réactions chimiques atteignent rapidement un état d'équilibre dynamique (ou stationnaire). Certaines réactions y arrivent presque instantanément. Lorsqu’un tel équilibre est perturbé, elles atteignent également très rapidement un nouvel équilibre. 

Toutes les réactions chimiques à étudier aujourd'hui font partie de cette catégorie. Les expériences proposées vous montrent plusieurs aspects de l'équilibre chimique de manière qualitative. D'autres expériences illustrent les aspects quantitatifs de l'équilibre chimique, telle la constante d'équilibre avec laquelle vous avez déjà fait connaissance en TP.

3.3
PARTIE EXPERIMENTALE
3.3.1 
Déplacement de l'équilibre d'une réaction acide-base, influence d'un ion commun

3.3.1.1
Equilibre entre l'ion chromate et l'ion dichromate
L'ion chromate, jaune, réagit avec l'ion H3O+ pour former d'abord l'ion hydrogénochromate HCrO4- instable, qui par condensation et perte d'une molécule de H2O forme l'ion dichromate de couleur orange :

2CrO42-  +  2H3O+  ⇄  2HCrO4-+  2H2O  (  Cr2O72-  +  3H2O
éq. 3.1

La réaction globale s'écrit :

2CrO42-  +  2H3O+   ⇄  Cr2O72-  +  3H2O
éq. 3.2

jaune
orange

3.3.1.2
Mode opératoire
· Verser 3 mL d'une solution de K2CrO4 1 mol L-1 dans un tube à essai.

· Ajouter plusieurs gouttes de H2SO4 3 mol L-1. Mélanger, noter tout changement 
· Ajouter ensuite plusieurs gouttes de NaOH 6 mol L-1 ; mélanger et agiter, jusqu'à ce qu’un changement ait lieu.
· Rajouter du H2SO4 3 mol L-1. Interpréter les changements observés :
· Comment se déplace l'équilibre lorsqu'on ajoute le réactif ?

· Expliquer l'action de l'ion OH- en partant de l'équation 3.2 et du principe de Le Chatelier.

3.3.1.3
Equilibre d'un acide faible ; exemple : un indicateur
La variation des concentrations relatives des formes ionisée et protonée d'un acide faible lors d’un titrage acide-base correspond à un déplacement de l'équilibre chimique de l’acide. Un tel déplacement peut être mis en évidence à l'aide d'un indicateur. Un indicateur est lui-même un acide ou une base faible. 
L'équation chimique de la dissociation de l'indicateur orange de méthyle par exemple s'écrit :

HIn  +  H2O   ⇄   H3O+  +  In-
éq. 3.3

rouge
jaune orangé

où HIn représente la forme acide, protonée, de l'indicateur de couleur rouge et où In- représente la forme basique, déprotonée, de l'indicateur de couleur jaune orangé. Le changement de couleur a lieu dans le cas de l'orange de méthyle à pH 4 environ, c'est-à-dire à la concentration de H3O+ de 10-4 mol L-1. D'autres indicateurs changent de couleur à d'autres valeurs de pH, telle la phénolphtaléine qui change à pH 9 environ de la forme acide, incolore, en la forme basique, rose.

3.3.1.4
Mode opératoire
Introduction aux indicateurs

· Ajouter une goutte d'orange de méthyle à 3 mL d'eau déminéralisée.
· Ajouter 2 gouttes de HCl 6 mol L-1, puis 4 gouttes de NaOH 6 mol L-1. 

· Noter vos observations et les commenter, en se basant sur l'équation 3.3 et le principe de Le Chatelier.

Equilibre acide faible - base faible

Vous allez utiliser des indicateurs pour suivre des réactions acido-basiques qui autrement seraient incolores.

· Préparer deux échantillons de 3 mL d'acide acétique, CH3COOH, 0,1 mol L-1.
· Ajouter à chacun une goutte d'orange de méthyle, puis à un seul échantillon, goutte à goutte, de l'acétate de sodium, CH3COONa, 1 mol L-1, en mélangeant bien, jusqu'à ce que la couleur change. 

· Expliquer ce qui se passe en sachant que le sel ajouté, l'acétate de sodium donc, a un ion en commun avec l'acide acétique; ce dernier est un acide faible se dissociant partiellement dans l'eau :

CH3COOH  +  H2O  ⇄  H3O+  +  CH3COO-
éq. 3.4
Les équilibres chimiques 3.3 et 3.4 vous permettent d'expliquer vos observations. L'effet de l'addition d'acétate de sodium sur la dissociation de l'acide acétique est un exemple de l'effet d'un ion commun.

· Préparer deux échantillons de 3 mL chacun de NH3 0,1 mol L-1 .

· Ajouter à chacun une goutte de phénolphtaléine. Noter la couleur de la solution.
· Ajouter à l’un des échantillons une solution de NH4Cl 1 mol L-1, goutte à goutte, en mélangeant bien.
· Ajouter à l'autre échantillon goutte à goutte du HCl 6 mol L-1.

· Noter tout changement de couleur et d'odeur.

· Ecrire l'équation de la réaction de NH3 avec H2O pour donner NH4+ et OH-.

· Interpréter les résultats en termes de concentration de H3O+ (comme indiqué par la couleur de l'indicateur) et de déplacement de l'équilibre de dissociation de NH3.

· Expliquer clairement comment l'équilibre se déplace lorsqu'on ajoute du NH4+ ou du H3O+ (sous forme de HCl).

3.3.2
Equilibre impliquant des ions complexes
Il est courant pour les ions métalliques, surtout au degré d'oxydation +2 ou +3, d'attirer des anions (ou des molécules ayant des doublets libres) et de former des entités appelées complexes. Lorsque l’entité possède une charge électrique résiduelle, on l'appelle ion complexe. La composition de ces complexes peut non seulement varier avec la concentration et les proportions des réactifs mais également avec la température.

3.3.2.1
Variation avec la température de l'équilibre de certains ions complexes de Co(II)
L'anion complexe tétrachlorocobaltate(II), CoCl42-, possède une structure tétraédrique (voir ci-dessous) et possède une belle couleur bleue. Le cation complexe hexaquocobalt(II), Co(H2O)62+, est octaédrique et rose. En solution aqueuse il existe un équilibre entre ces deux ions complexes. Comme la transformation d'un ion en l'autre est accompagnée d'un changement d'énergie considérable, la position de l'équilibre dépend de la température :

CoCl42-  +  6H2O  ⇄  4Cl-  +  Co(H2O)62+
éq. 3.5
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CoCl42-, tétraédrique, bleu
Co(H2O)62+, octaédrique, rose

3.3.2.2
Mode opératoire
· Verser dans un tube à essai 3 mL d'une solution de CoCl2 0,15 mol L-1 (dans du méthanol anhydre).

· Ajouter goutte à goutte de l'eau déminéralisée jusqu'à ce que la couleur ait juste changé de bleu à rose.
· Verser la moitié de cette solution dans un deuxième tube à essai.
· Ajouter goutte à goutte du HCl concentré (12 mol L-1) à l'une des deux solutions jusqu'à ce qu'un changement de couleur se manifeste.

· DANS LA CHAPELLE, chauffer sur une plaque chauffante, l'autre tube à essai placé dans un bain-marie contenant de l'eau à 65-70 °C, jusqu'à ce qu'un changement de couleur ait lieu.
· Tremper ensuite la solution dans un bac à glace.

· Répéter l'expérience pour vérification
· Quel constat pouvez-vous faire ?

· Noter vos observations. Les interpréter à l'aide du principe de Le Chatelier appliquée à l'équilibre 3.5
· Quel est le signe de Hréaction ?

3.3.3
Equilibre de solutions saturées

3.3.3.1
Solution saturée de chlorure de sodium
· Ajouter 2 mL de HCl concentré (12 mol L-1) à 4 mL d'une solution saturée de NaCl (5,4 mol L-1).
· Mélanger.

· Observer et noter vos observations. 

· Calculer la concentration de Cl- avant et après l'addition de HCl et expliquer vos observations en termes de solubilité et de solution saturée.

3.3.3.2
Solution saturée de chromate de barium
· A 3 mL d’une solution de BaCl2 0,1 mol L-1ajouter 5-6 gouttes de K2CrO4 1 mol L-1, suivies de 10-12 gouttes de HCl 6 mol L-1.

- Noter vos observations.

- Ecrire l'équation de la réaction entre Ba2+ et CrO42-.

- Expliquer comment l'addition de HCl déplace l'équilibre de cette réaction.

3.3.4
Equilibre de solubilité : Optimisation de la précipitation d'un sel insoluble
Lors d'une analyse chimique qualitative "classique" de l'ion Ca2+, ce dernier est habituellement identifié sous la forme d'oxalate :

Ca2+  +  C2O42-  ⇄  CaC2O4(s)
éq. 3.6
Dans quelles conditions la précipitation est-elle quantitative (complète), autrement dit,  dans quelles conditions la concentration finale de l'ion Ca2+ est-elle la plus faible? Il faut pour y arriver pousser l'équilibre aussi loin que possible vers la droite; il faut donc arriver à une concentration maximale en C2O42-. Pour cela, faut-il utiliser un sel soluble tel (NH4)2C2O4, ou bien l'acide moyennement faible H2C2O4 ? Les équations de la dissolution ou de la dissociation sont :

(NH4)2C2O4  ⇄  2NH4+  +  C2O42-  
éq. 3.7

H2C2O4(aq)  +  H2O  ⇄  H3O+  +  HC2O4-  
éq. 3.8
HC2O4- peut lui aussi se dissocier :

HC2O
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  +  H2O  ⇄  H3O+  +  C2O42-  
éq. 3.9
Faut-il rendre la solution acide ou basique pour arriver à une concentration en C2O42- maximale ? La réponse sera fournie par les expériences suivantes :

1. Mélanger 3 mL de CaCl2 0,1 mol L-1 avec 3 mL d'eau déminéralisée, répartir la solution sur deux tubes à essai.
· Ajouter à un tube à essai 0,3 mL (6-7 gouttes) d’acide oxalique H2C2O4 0,5 mol L-1.

· Puis à l'autre 0,6 mL (12-14 gouttes) d’oxalate d’ammonium (NH4)2C2O4 0,25 mol L-1. 

· Comparer les résultats.

2.
Ajouter au tube à essai contenant l'acide oxalique, 0,5 mL (10 gouttes) de HCl 6 mol L-1, mélanger. 

· Expliquer les résultats.

3.
Ajouter à la même solution un léger excès de NH3 6 mol L-1, mélanger. Le précipité formé est-ce du CaC2O4 ou du Ca(OH)2 ? Vérifiez :

4.
Ajouter quelques gouttes de NH3 6 mol L-1 à un peu de CaCl2 dilué. 

· Un précipité se forme-t-il? Conclusion?

· Expliquer tous les résultats obtenus en vous basant sur les équations 3.6, 3.7 et 3.8, et sur la réaction de dissociation de NH3 dans l'eau pour donner du OH- :

NH3  +  H2O  ⇄  NH4+  +  OH-
éq. 3.10

Question finale :

· Est-ce que le pH de la solution est plus important lors de la précipitation du sel d'un acide fort ou lors de celle du sel d'un acide faible?
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