III.
Les équilibres réactionnels
Introduction
Le transport de l’oxygène dans notre corps est assuré par l’hémoglobine qui est contenue dans les globules rouges. Cette substance, qui donne sa couleur rouge aux globules rouge, se représente sous la forme simplifiée Hb. Au niveau des poumons, l’hémoglobine peut fixer jusqu’à 4 molécules de dioxygène pour former du HbO8. Cette réaction peut être traduite par l’équation :
[image: image4.png][FeCl,]
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Une fois arrivé aux tissus, l’hémoglobine va relâcher l’oxygène fixé pour le donner aux cellules. On a la réaction :
[image: image5.png]



La fixation de l’oxygène par l’hémoglobine est donc une réaction réversible ou incomplète. On écrira donc :


En présence d’une atmosphère contenant peu de monoxyde de carbone CO (1% suffit), l’hémoglobine se combine avec ce gaz pour former un composé stable rouge vif HbCO. Ce composé ne se dissocie pas et l’hémoglobine n’est alors plus libre pour fixer de l’oxygène et remplir son rôle premier. Ainsi, une très faible teneur en monoxyde de carbone dans l’air provoque l’asphyxie.
Cette réaction peut-être traduit par l’équation suivante :

Il s’agit d’une réaction irréversible ou complète.

Ces exemples de biochimie sont révélateurs mais très complexes à analyser. Ce chapitre va te permettre de comprendre les mécanismes mis en jeu. 
Notion d’équilibre dynamique
Pour mieux comprendre, réalisons une expérience. Mélangeons une même quantité d’une solution de FeCl3 et de KSCN à une concentration de 0,1M. 

· Qu’observes-tu ?

………………………………………………………………………………………………………………………...

Il s’agit en fait d’une réaction réversible. Cela signifie que la réaction peut aller soit dans le sens ( soit (.Voici l’équation chimique qui traduit le phénomène :

FeCl3 + KSCN ⇌ FeSCN2+ (rouge) + KCl + 2Cl-
· Au départ de l’expérience, quels sont les espèces en présence ?
………………………………………………………………………………………………………………………...
· Que se passe-t-il ?

………………………………………………………………………………………………………………………...
· Que peuvent faire les produits formés ?

……………………………………………………………………………………………………………………….……………………………………………………………………………………………………………………….

· Au bout d’un certain temps, la réaction semble-t-elle encore avoir lieu ?

………………………………………………………………………………………………………………………...
Ainsi, lorsqu’on réalise une réaction réversible, la réaction « aller » (() et la réaction « retour » (() se superposent. Elles ont lieu en même temps. Au départ, la réaction « aller » est la plus rapide et c’est pour cela qu’apparait la coloration rouge due à la formation des ions FeSCN2+. A un moment donné, on atteint un état d’équilibre dynamique où il ne semble plus rien se passer. En réalité, les réactions 2 réactions inverses ont toujours lieu mais se produisent à des vitesses identiques. Par conséquent, on ne distingue plus rien au niveau macroscopique.
· Si j’ajoute un peu de FeCl3 à ma solution à l’équilibre, qu’observes-tu ?
………………………………………………………………………………………………………………………...
Rmq : l’ajout de KSCN conduit à une observation similaire 

· Que peux-tu conclure ?

………………………………………………………………………………………………………………………...
Ainsi, dans une réaction réversible, tous les réactifs ne sont pas consommés. Voila pourquoi on parle également de réaction incomplète
· Que fait la concentration en réactifs au court du temps ?

………………………………………………………………………………………………………………………...
· Atteindra-t-elle zéro ?

………………………………………………………………………………………………………………………...
· Voici un graphique montrant l’évolution de la concentration en FeCl3 au cours du temps. Où situes-tu l’état d’équilibre ?


………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………………
· Lorsqu’on atteint l’équilibre, quelles sont les espèces en présence ?
………………………………………………………………………………………………………………………...
La constante d’équilibre (Kc)
La notion d’équilibre dynamique telle que nous l’avons analysée est très qualitative. Guldberg et Waage, deux chimistes danois et norvégien, se sont demandé s’il n’y avait pas une relation, une loi qui caractérise de façon plus précise les états d’équilibre. Essayons de retracer le chemin qu’ils ont parcouru afin d’établir cette loi.
Ils ont tout d’abord réalisé l’expérience suivante : 2NO2 (g)⇌ N4O2 (g) à partir d’un concentration définie en NO2. Lorsque l’état d’équilibre fût atteint, ils ont mesuré la concentration en NO2 encore présent ainsi que celle de N2O4 produit. La même expérience a ensuite été refaite mais à partir de concentrations en NO2 de départ différentes. Voici leurs résultats :
	[NO2]départ

(mol/L)
	[N2O4]départ

(mol/L)
	[NO2]équilibre

(mol/L)
	[NO2]équilibre

(mol/L)
	Valeur du rapport
[N2O4]équ. / [NO2]2équ.


	0,0750
	0
	0,0120
	0,0315
	

	0,0700
	0
	0,0116
	0,0292
	

	0,0650
	0
	0,0110
	0,0270
	

	0,0100
	0
	0 ,0038
	0,0031
	

	0,0050
	0
	0,0024
	0,0013
	


Conclusion : ………………………………………………………………………………………………………...
………………………………………………………………………………………………………........................

Guldberg et Waage ont décidé d’appelé cette constante la constante d’équilibre ( Kc ). 
Ainsi, à l’état d’équilibre, il existe un rapport constant entre la concentration de N2O4 et la concentration de NO2 encore présent (élevé à la puissance 2).

Ils ont pu montrer que à toute réaction chimique qui atteint un état d’équilibre, on peut associer une constante d’équilibre Kc.
Généralisons cette théorie avec l’équation suivante : aA + bB ⇌ cC + dD


- Dans l’expression de Kc, il s’agit des concentrations à l’équilibre et non pas celles de départ

- Kc ne dépend pas des concentrations de départ 
- Les concentrations en produits sont au numérateur ; celle des réactifs au dénominateur 
- Chacune des concertations est élevée à une puissance identique à son coefficient stœchiométrique
La constante d'équilibre, Kc, nous permet aussi de savoir quel côté de la réaction a été favorisé lors de l'établissement de l'équilibre.

Si Kc est grand, l'équilibre favorise la formation des produits (sens () (( l’emporte sur (). En effet, comme Kc est le quotient des concentrations des produits sur les réactifs, mathématiquement, une grande valeur de Kc démontre que le numérateur (produits) est grand.
De même, une petite valeur de Kc démontre que le dénominateur (réactifs) est grand. Dans ce cas, la réaction inverse est favorisée (sens () et les réactifs sont peu consommés
. 
Exercice
a)
Etablis l’expression de Kc des réactions suivants :
N2 (g) + O2 (g) ⇌ 2NO2 (g)

CO (g) + 2H2 (g) ⇌ CH3OH (g)

FeCl3 (aq) + KSCN (aq) ⇌ FeSCN2+ (aq) + KCl (aq) + 2Cl- (aq)

b) Calcule la constante d’équilibre de la réaction 2SO2 (g) + O2 (g) ⇌ 2SO3 (g) sachant qu’à partir d’une concentration de départ en SO2 de 2 mol/L et d’O2 de 1 mol/L, on obtient au terme de la réaction une concentration en SO3 de 1,46 mol/L, SO2 de 0,54mol/L et O2 de 0,27 mol/L.
c) Soit la réaction PCl3 (g) + Cl2 (g) ⇌ PCl5 (g). Dans un volume de 1 litre, on mélange 3 moles de PCl3 et 4 moles de Cl2. A la fin de la réaction, on a formé 2,8 moles de PCl5. Calcule le Kc de la réaction.
d) Dans un volume de 1 litre, on réalise la réaction suivante : CO(g) + H2O(g) ⇌ CO2(g) + H2(g). Calcule le Kc de la réaction sachant qu’au départ de la réaction on utilise 3 mol de CO et 3 mol de H2O et qu’on obtient à la fin 1,33 mol de dihydrogène.
e) Voici le graphique d’une réaction de type A ⇌ B représentant l’évolution de la concentration du produit et du réactif au cours du temps. A partir de quand atteint-on l’équilibre ? Quelle est la concentration en A restant à l’équilibre ? Et celle en B formé ? 
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Le principe de Le Chatelier
Cinquième produit industriel dans le monde, l’ammoniac NH3 est un composé industriel de première importance puisqu’il entre dans la composition ou la fabrication de nombreux produits parfois courants: engrais, produits d’entretien, textiles, explosifs, feux d’artifice, … 

L’ammoniac est synthétisé à partir du diazote N2 et du dihydrogène H2. Cette réaction chimique est limitée à un équilibre et n’est donc pas complète. Cela constitue un manque à gagner pour les industriels puisque une partie des réactifs ne réagissent pas et la quantité de NH3 produit est inférieure à ce qu’elle pourrait-être pour une réaction complète. 
Les scientifiques et ingénieurs se sont donc attachés à trouver des moyens pour améliorer la production de cette molécule.
La tâche suivante permettra de découvrir l’influence de différents facteurs (concentration, température et pression) sur la synthèse d’ammoniac :

L’équation générale de la réaction de synthèse d’ammoniac est la suivante :

N2 (g) + 3H2 (g) ⇌ 2NH3 (g) + énergie

Dans un volume de 1 litre, on mélange 1 mol de diazote et 3 mol de dihydrogène à 300°C et on laisse la réaction avoir lieu. Plusieurs modifications sont ensuite imposées au système une fois l’état d’équilibre atteint :
Tableau I
	Position d’équilibre I
	Modification imposée
	Position d’équilibre II

	[N2] = 0,37 mol/L
	Addition de 1 mol de N2
	[N2] = 1,27 mol/L

	[H2] = 1,11 mol/L
	
	[H2] = 0,81 mol/L

	[NH3] = 1,26 mol/L
	
	[NH3] = 1,46 mol/L


· Quel effet à l’augmentation de la concentration en réactif N2 sur la production de NH3
………………………………………………………………………………………………………........................

· Quelle réaction (( ou () est donc favorisée par cette modification ?

………………………………………………………………………………………………………........................

Si on augmente la concentration de N2 du système à l’équilibre, 

celui-ci réagit de manière à ……………………. la concentration de N2
Tableau II

	Position d’équilibre I
	Modification imposée
	Position d’équilibre II

	[N2] = 0,37 mol/L
	Refroidissement du système de 300°C à 200°C
	[N2] = 0,20 mol/L

	[H2] = 1,11 mol/L
	
	[H2] = 0,60 mol/L

	[NH3] = 1,26 mol/L
	
	[NH3] = 1,60 mol/L


· Quel effet à la diminution de la température sur la production de NH3
………………………………………………………………………………………………………........................

· Quelle réaction (( ou () est donc favorisée par cette modification ?

………………………………………………………………………………………………………........................

Si on diminue la température du système à l’équilibre, 

celui-ci réagit de manière à ……………………. la température
Tableau III

	Position d’équilibre I
	Modification imposée
	Position d’équilibre II

	[N2] = 0,37 mol/L
	Augmentation de la pression 
jusque 400atm
	[N2] = 0,23 mol/L

	[H2] = 1,11 mol/L
	
	[H2] = 0,69 mol/L

	[NH3] = 1,26 mol/L
	
	[NH3] = 1,54 mol/L


· Quel effet à l’augmentation de la pression sur la production de NH3
………………………………………………………………………………………………………........................

Rappel : Dans une enceinte fermée, la pression totale dépend du nombre de mole de gaz présent. Plus il y a de moles, plus la pression est élevée
· Quelle réaction (( ou () est donc favorisée par cette modification ?

………………………………………………………………………………………………………........................

Si on augmente la pression sur le système à l’équilibre, 

celui-ci réagit de manière à ……………………. la pression
Remarque : la pression ne peut influencer l’équilibre que si au moins un gaz est impliqué dans la réaction
Les constatations précédentes se résument sous la forme du principe de Le Chatelier :

Application concrète : l’eau pétillante
Pourquoi voit-on apparaître des bulles de gaz lorsqu’on ouvre une bouteille d’eau pétillante ?

L’eau pétillante est riche en carbonate d’hydrogène H2CO3. Cette molécule est en équilibre avec le CO2 gazeux  de l’air:

· L’eau pétillante est vendue sous haute pression (environ 6 atm). Dans cet état, l’eau présente-t-elle des bulles de CO2 ?
………………………………………………………………………………………………………........................

· Lorsqu’on ouvre la bouteille, que fait la pression ?

………………………………………………………………………………………………………........................

· Dans quel sens l’équilibre est-il dès lors déplacé ?

………………………………………………………………………………………………………........................

Le CO2 produit est visible sous forme de bulles de gaz dans l’eau

Exercice

a)
Comment l’équilibre de la réaction CO2 (g) + H2 (g) ⇌  CO (g) + H2O (g) + énergie va-t-il évoluer si : 
- on ajoute du CO2 (g) 

- on ajoute de H2O (g) 

- on retire du CO (g) 

- on élève la température 

- on diminue la pression en augmentant le volume du récipient où a lieu la réaction
b) La réaction de fixation du dioxygène par l’hémoglobine du sang est la suivante :
[image: image2.png]Hb  + Oy = Hb(Oy) + Energie
(Hémoglobine) (Oxyhémoglobine)




- L’oxygénation du sang est-elle favorisée ou défavorisée en cas de fièvre ?

- L’oxygénation du sang est-elle favorisée ou défavorisée en altitude ?

c) Connaissant l’équation de la réaction ci-dessous et la valeur de Kc à 25°C, justifie le fait que le monoxyde de carbone se fixe plus facilement sur l’hémoglobine que le dioxygène 
[image: image3.png]Hb(Oy) + GOy = HD(CO) + Oy ; K, =210





Expliquer pourquoi une personne intoxiquée au CO est placé dans un caisson hyperbare où l’air est enrichi en dioxygène

d) Soit la réaction suivante :
4NH3 (g) + 5O2 (g) + énergie ⇌ 4NO (g) + 6H2O (g)
Que peut-on faire pour augmenter la production de NO ?
e) Soit la réaction CH4 (g) + H2O (g) ⇌ CO (g) + 3H2 (g)
· Quel effet a une augmentation de la pression sur l’équilibre ?

· Quel effet a  l’élimination du dihydrogène produit sur l’équilibre ?

· Sachant que si je diminue la température lorsque ma réaction est à l’équilibre, j’observe une diminution de la concentration en monoxyde de carbone, place judicieusement le terme « + énergie » dans l’équation. Justifie
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H2CO3 (aq) ⇌ CO2 (g) + H2O (l)














Si on impose une modification à un système à l’équilibre, celui-ci réagit de manière à s’y opposer
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