Tableau 1.  Observations / Discussion

	
[Cu(H2O)4]2+ (aq)  +  4 NH3 (aq)    [Cu(NH3)4]2+ (aq)  +  4 H2O (l)
Observations
-Cu(SO4) (aq) : liquide bleu pâle et transparent, odeur légère

-NH3 (aq) : liquide incolore, transparent, odeur forte comme de l’alcool pur
 
-Lorsqu’on ajoute le NH3 dans le Cu(SO4), la couleur de la solution devient bleue foncée et il y a une odeur moins forte.
-Lorsqu’on ajoute le HCl dans la solution, elle devient bleue avec une texture opaque et plus qu’on ajoute des gouttes de HCl, plus que la couleur de la solution devient bleue claire comme au départ.
-Lorsqu’on rajoute des gouttes de NH3 et ensuite du HCl, la solution devient bleue foncée et bleue claire.
Discussion
L’ammoniac est un base et le HCl est un acide.
L’ajout d’ammoniac à la solution de sulfate de cuivre a produit une couleur bleue foncée avec une odeur légère d’ammoniac. Le HCl a diminué la concentration d’ammoniac, donc l’équilibre se déplace vers la réaction inverse.

Le liquide Cu(SO4) à 0,1 M a une couleur bleue pâle, la couleur bleue pâle favorise la formation des réactifs, soit le [Cu(H2O)4]2+ . L’ajout du NH3 favorise la formation des produits, car la couleur obtenue par le mélange du Cu(SO4) avec le NH3 est bleue foncée. Donc, si on augmente la concentration d’un réactif, le système déplace l’équilibre vers les produits afin de diminuer la concentration du réactif ajouté. Cependant, si on diminue la concentration d’un réactif, l’équilibre se déplace vers les réactifs pour compenser ce retrait. Du côté des produits, si on augmente leur concentration, l’équilibre se déplacera vers les réactifs et si on les diminue, le système déplacera l’équilibre vers les produits.



	
2AgNO3 (aq)  +  Na2CO3 (aq)    Ag2CO3 (s)  +  2 NaNO3 (aq)
Observations 
-Na2CO3 (aq) : liquide incolore transparent et inodore
-AgNO3 (aq) : liquide jaunâtre opaque et inodore
- Na2CO3 +AgNO3 forme un précipité à la surface de la solution, le Ag2CO3 (s).
-L’ajout du HNO3 dans la solution contenant le Na2CO3 et le AgNO3, donne une texture transparente et claire.
-La solution devient opaque avec l’ajout du HCl.
-Lorsqu’on ajoute le NH3, la solution redevient transparente et dégage une odeur forte.
-Si on répète les deux dernières étapes, la solution redevient transparente avec l’ajout du HNO3 et également avec l’ajout du NH3.
-L’ajout des gouttes de KI à la solution donne une couleur jaune pâle un peu opaque.
-L’ajout du Na2S dans la solution donne une couleur brun claire et une senteur qui sente les œufs pourris.
Discussion 
L’ajout du HNO3 favorise la réaction inverse, car on augmente la concentration des produits et la couleur de la solution devient transparente comme au départ. Le NH3 aussi favorise la réaction inverse, la solution redevient claire lorsqu’on ajoute celui-ci. Alors que le HCl favorise la réaction directe, car la solution devient opaque. C’est le même cas le KI qui entraîne une couleur jaune pâle et opaque. Donc, l’augmentation de la concentration des réactifs entraîne l’équilibre du système dans le sens des produits pour diminuer cette concentration trop élevée. Nous avons observé qu’après avoir ajouté des gouttes de Na2S, il y a eu une formation de précipité au fond de l’éprouvette. Cela signifiait que l’équilibre s’est déplacé vers les produits. Le Na2S a beaucoup contribué à la réaction directe.


	
2 H+ (aq)  +  CO32- (aq)    H2CO3 (aq)    H2O (l)  +  CO2 (g)

Durant cette étape, nous avons observé qu’après avoir ajouté 5 gouttes de HNO3, il y a eu une formation de bulles. Donc, l’équilibre s’est produit dans le sens des molécules gazeuses. La seule molécule gazeuse produite est le dioxyde de carbone (CO2). À l’aide de cette équation, nous pouvons déduire que la formation des bulles a été formée après la décomposition de l’acide carbonique. Alors, la concentration de l’acide carbonique a dû augmenter pour qu’il subisse une décomposition pour former une molécule d’eau et de dioxyde de carbone. La réaction directe a été favorisée et a permis au système de se déplacer vers les produits ce qui tend à augmenter la concentration du CO2 afin de garder l’équilibre dans cette réaction.



	
Ag+ (aq)  +  Cl- (aq)    AgCl (s)
En augmentant la concentration des réactifs dans l’équation de Ag+ + 2NH3, le sens du déplacement de l’équilibre se déplace, à l’instant, vers les produits, donc vers le chlorure d’argent, ce qui forme plus de produits. Cependant, la réaction n’est pas tout à fait équilibrée, afin de faire cela, la molécule d’argent diminue sa concentration à cause qu’il y a déjà un réactif avec une hausse concentration dans la solution. Puisque nous avions diminué la concentration de la molécule d’argent dans la réaction précédente, cela cause à la prochaine molécule d’argent, retrouvée dans l’équation Ag+ + I-  et 2Ag+ + S2- , de diminuer leur concentration aussi.

	
Ag+ (aq) +  2NH3 (aq)    [Ag(NH3)2]+ (aq)

Lorsque nous avions ajouté de l’ammoniac (NH3) qui était retrouvé sous forme de liquide incolore. Après avoir mis cette solution aqueuse, nous avions remarqué que le précipité était en train de disparaitre peu à peu. La cause de cet effet est que l’ammoniac se retrouve à avoir un ion commun avec le Ag(NH3)2. Donc, s’il l’on ajoute cela cause à la concentration du Ag(NH3)2 d’augmenter. Si l’on augmente la concentration de l’ammoniac, la réaction doit respecter le principe de le Chatelier en augmentant la concentration de sa base conjuguée, le Ag(NH3)2, afin d’équilibrer la réaction. Donc, la réaction directe est favorisée et l’équilibre se tend vers les produits. Après avoir augmenté la concentration de l’ammoniac, cela donnera effet sur les molécules d’ammoniac retrouvées dans les équations contenant cette molécule tout en augmentant aussi leur propre concentration.

	
H+ (aq)  +  NH3 (aq)    NH4+ (aq)

L’augmentation de la concentration de l’acide carbonique émet un effet dans l’équation ci-haut. Lorsque nous augmentons la concentration du H2CO3, cela force le système de se déplacer vers les réactifs et d’augmenter en plus la concentration des ions ammoniac. Cependant, si l’on augmente la concentration de l’ammoniac, cette molécule se permet de réagir davantage avec l’ion hydrogène et de former plusieurs collisions entre ces réactifs.


	
Ag+ (aq)  +  I- (aq)   AgI (s)
Maintenant, dans cette équation, nous nous retrouvions avec un déséquilibre puisque les produits sont moins concentrés que le réactif. Alors, le chlorure d’argent équilibrera la réaction en se dissolvant davantage (réaction directe favorisée) jusqu’à tant qu’il y aura peu de réactifs dans la solution. Le précipité (AgI) (s) est alors formé dans la solution.

	
2Ag+ (aq)  +  S2- (aq)   Ag2S (s)
Il y a un déséquilibre puisque les produits sont moins concentrés que le réactif. Alors, le chlorure d’argent équilibrera la réaction en se dissolvant davantage (réaction directe favorisée) jusqu’à tant qu’il y aura peu de réactifs dans la solution. Le précipité (Ag2S) (s) est alors formé dans la solution.

	
CH3COOH (aq)  +  H2O (l)    H3O+ (aq)  +  CH3COO- (aq)
Observations
- CH3COOH + indicateur universel : pH= 3,0 couleur rose/rouge, solution transparente et inodore.
- CH3COOH + indicateur universel + NaCH3OO : (solution tampon), pH= 4,0 couleur orange, senteur d’alcool et transparente.
-eau + indicateur universel : pH= 10,0 couleur mauve foncé et aucune senteur.
-mélange tampon + HCl : pH= 4,0 le pH reste le même que celui du mélange tampon, il n’ y a aucun changement visible.
- (eau + indicateur universel) + HCl : la solution devient rouge et le pH diminue à 3,0.
- mélange tampon + NaOH : pH= 5,0 la solution devient orange claire et elle est inodore.
-eau + NaOH = pH= 13,0 la solution reste mauve foncée et sans odeur.
Discussion
Le pH de la solution tampon reste constant, car les réactifs restent constants, et ce, malgré l’ajout d’acide ou de base. Donc, le pH de la solution tampon ne change lorsqu’on ajoute des acides et des bases.
Le mélange tampon a pour but de minimiser ou même de neutraliser une réaction. Lorsqu’un acide réagit avec une base, il y a une réaction de neutralisation qui se produit. De plus, lorsqu’on ajoute un acide ou une base, le CH3COO- neutralise les H+ et le CH3COOH neutralise les OH-. Autrement dit, selon le principe de Le Chatelier, le CH3COO-  supprime l’hydrolyse du CH3COOH et le CH3COOH supprime l’hydrolyse du CH3COO-.  La couleur de l’indicateur universel est mauve foncé et son pH correspond à 10,0. Quand nous avons ajouté le sel, le pH de la solution est devenu plus basique qu’avant, soit de 4,0 alors qu’il était de 3,0. L’ajout du sel dans l’acide donne la base conjuguée de l’acide acétique. Les ions d’hydroxyde et d’oxygène de l’acide forment des couples acides et bases conjuguées dès qu’ils réagissent avec les ions présents dans l’eau. C’est ainsi que l’acide affecte le pH de l’eau. Donc, lorsqu’on une base dans une solution acide, le pH de la solution finale augmente par rapport à celui de la solution acide du début. On peut également dire que l’ajout de la base dans la solution qui était acide a résulté d’un pH plus petit que le pH de la base lui-même afin de neutraliser cette réaction.


	
4Cl- (aq)  +  [Co(H2O)6]2+ (aq)    [CoCl4]2- (aq)  +  6 H2O (l)
Observations 
- CoCl2 : liquid rose et transparent
- CoCl2 + HCl : la solution devient bleu nuit et elle a une senteur légère d’alcool.
-( CoCl2 + HCl) + eau : la solution devient rose comme la solution de départ et n’a pas d’odeur.
Discussion
La couleur rose dans cette réaction signifie que la réaction inverse est favorisée, l’équilibre se déplace vers les réactifs. Alors que la couleur bleu nuit obtenue par le mélange du chlorure de cobalt avec l’acide chlorydrique signifie que l’équilibre se déplace vers les produits. Le HCl réagit instantanément avec le CoCl2 dès qu’il rentrent en contact.


	
4 Br - (aq)  +  [Cu(H2O)4]2+ (aq)    [CuBr4]2- (aq)  +  4 H2O (l)
Observations
- CuBr2 : liquide couleur noire et inodore
-CuBr2 + eau : solution transparente verte fluo et devient de plus en plus vert pâle, inodore.
-(CuBr2 + eau) + (KBr + eau)  = le mélange de ces deux solutions résulte d’un marron foncé et inodore.
- (CuBr2 + KBr) dans l’eau bouillante : couleur devient plus foncée
Discussion 
L’ajout de l’eau à CuBr2 donne une couleur verte pâle à la nouvelle solution, car on a dilué la concentration des produits. Par contre, lorsqu’on ajoute à celle-ci la solution contenant le KBr avec l’eau, la solution résultante devient marron foncé. Cela signifie que la réaction directe est favorisée, soit la formation du CuBr4. Comme il y a deux ions de brome en commun dans les réactifs, la vitesse de la réaction directe se fait rapidement dans ce cas. Les deux molécules avec des ions de brome se permettent de réagir davantage entre eux et forment ainsi plusieurs collisions. Lorsqu’on augmente la température du CuBr2 et du KBr, la couleur de chacune des solutions devient plus foncée, ce qui veut dire que la réaction est exothermique.




Calculs:

1. pH acide = pH (eau + acide) – pH eau
pH acide = 3,0 – 7,0 = 4,0


2. pH base = pH (eau + base) – pH eau
pH base = 14,0 – 7,0 = 7,0

3. pH acide = pH (tampon + acide) – pH tampon
pH acide = 4,0 – 3,0 = 1,0 


4. pH tampon :
HA (aq)+ H2O (aq)→ H3O+(aq)+ A- (aq)








     
Tampon : 


           10 GOUTTES 0,1m                              10 GOUTTES 0,1M


C1V1= C2V2
C2=C1VI/V2      C2= 0,1 M×10 gouttes/20 gouttes = 0,05 M =
          =     + log (0,05/0,05)
PH= -log    Le pH est de 3,0 pour le tampon.

5.PH de l’acide :
Eau : 20 gouttes 
Acide : 5 gouttes 0,1M   

 C2=C1VI/V2      C2= 0,1 M× 5 gouttes/25 gouttes = 0,02 M 

	 H+) = -log(0,02) = 1,70
Le pH de l’acide est 1,7.

6.pH de la base :
Eau : 20 gouttes
NaOH : 5 gouttes 0,1M

C2=C1VI/V2      C2= 0,1 M× 5 gouttes/25 gouttes = 0,02 M 








Le pH de la base est 12,3. 

7.pH avec solution tampon :

(aq)
i		0,02 M        0,04 M                 0,04 M          
c                   -0,02 M       -0,02 M               +0,02 M  
e                    0                0,02 M                 0,06 M


  = +log(0,02/0,06)

  = 2,52 Le pH de la solution tampon est 2,5.




Conclusions:

Le principe de le Chatelier définit le fait que tout équilibre dynamique tend à réagir de manière à annuler l’effet des changements. Le sens du déplacement de l’équilibre permet de définir la raison pour laquelle l’équilibre se déplacerait vers les réactifs et/ou vers les produits, par exemple à cause de : la variation de la concentration, de la température ou de la pression.  Pour les réactifs, si l’on augmente leur concentration, la réaction directe sera favorisée pour diminuer la concentration du réactif ajouté mai si l’on diminue la concentration des réactifs, la réaction inverse sera favorisée pour compenser ce que cette perte. Pour les produits, si l’on ajoute un produit, la réaction inverse sera favorisée afin de diminuer la concentration du produit ajouté et pour augmenter la concentration des/du réactif(s), pour garder l’équilibre. L’effet de varier la température caractérise la réaction si elle est endothermique ou bien exothermique. Si l’on augmente la température, le système se déplacera au côté qui lui permet de consommer le plus d’énergie, donc, vers le côté qui sera endothermique. Dans ce cas, la réaction inverse sera endothermique. Donc, ces variations auront pour effet de diminuer la constante de l’équilibre de la réaction. Par contre, dans une solution tampon l’ajout d’acide ou d’une base n’a pratiquement pas d’effet. Les pH mesurés expérimentalement avec le papier universel et les pH calculés théoriquement sont très semblables. Il y a une différence minime pour certains cas, dont le pH de l’acide pour lequel nous avons obtenu 2,0 avec le papier universel et 1,7 à l’aide de l’équation de Hasselbach. Donc, les pH expérimentaux représente bien les résultats exacts.
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