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1. Introduction

Quoi de plus spectaculaire que
de voir la matiere se transformer ?
Que I'ceil qui I'observe soit celui
d’'un enfant, d'un profane, ou d'un
chimiste, la fascination est
toujours réelle et le questionne-
ment toujours le méme : pour-
quoi ? Qu'ils convoquent la
dimension spirituelle, symbolique,
ésotérique ou rationnelle, c’est
toujours le méme objectif qui
conduit les Hommes a penser la
Nature : expliquer et prévoir.

C’est précisément cet exercice
que propose, aux éleves ayant
choisi la spécialité phy-
sique-chimie, la partie « Prévoir
I’état final d’un systeme, siege
d’'une transformation chimique »
du nouveau programme de
terminale générale. Il s’agit de
comprendre et modéliser les
transformations chimiques,
puis d’énoncer un critére permet-
tant de prévoir si deux corps mis
en contact préféreront s’ignorer
ou réagir.

Enseigner les lois modernes
qui régissent I'évolution sponta-
née d’'un systéme chimique n’est
pas seulement alimenter le jeune
scientifique d’une loi supplémen-
taire a appliquer pour résoudre
un exercice. Enseigner cette partie
du programme conduit a immer-
ger ses éleves dans l'un des plus
importants concepts philoso-
phiques de I'Histoire de I’étude de
la matiere, de I’ésotérisme des
alchimistes a la thermochimie de
Théophile de Donder (Guier, 1968),
I'afinitat (Quilez, 2004), dont
I’objectif est de prévoir la capacité
de deux substances a réagir.

Enseigner la transformation
chimique est d'une grande
difficulté pour I'enseignant, car il
lui faut faire naviguer ses éleves :

- entre le monde macrosco-
pique et le monde microscopique ;

- entre le registre théorique
(monde des modeles) et le registre
empirique (observation des
phénomenes) (Kermen, 2018).

Le risque d’installer des
conceptions fausses chez les
éleves ou d’en consolider
d’autres, déja existantes,
est omniprésent.

2. Modélisation des transforma-
tions chimiques incompletes
Soit une transformation non
totale modélisée par I'équation de
la réaction suivante :
A+B C+D

La modélisation des transfor-
mations chimiques non totales
peut faire appel a deux registres
théoriques : le registre thermody-
namique et le registre cinétique.
Des études trés completes ont été
proposées par Isabelle Kermen et
Martine Méheut a la fin des
années 2000 (Kermen et Méheut,
2008, 2009).

2.1. Modélisation associée au
registre thermodynamique

On note K(T) la constante
d’équilibre associée a cette
réaction. Le quotient de réaction
associé a cette réaction est

- S1Q, <K(T) et si les especes «
de gauche » sont présentes, alors
le systéme évolue spontanément
dans le sens direct, c’est-3-dire
le sens de consommation
de A et B et de formation de
CetD.

- S1Q, > K(T) et si les especes
« de droite » sont présentes, alors
le systeme évolue spontanément
dans le sens indirect, c’est-a-dire
le sens de consommation
de C et D et de formation de
AetB.

- Quand Q, = K(T) le systeme
chimique est a '’équilibre.

Le modele thermodynamique
permet d’avoir une approche
prédictive de I’évolution sponta-
née du systeme.

2.2. Modélisations associées au
registre cinétique

Deux niveaux de modélisation
peuvent étre associés au registre
cinétique : le modele cinétique
macroscopique et le modele
cinétique microscopique.

Au niveau macroscopique, une
transformation chimique est
modélisée par deux réactions
opposées. On définit ainsi v, la
vitesse de la transformation dans
le sens direct, et v_, la vitesse
de la transformation dans le
sens indirect.

- Siv, >v_, alors la transfor-
mation se fait a ’échelle macros-
copique dans le sens direct
(« vers la droite »).

- Siv, <v_ alors la transfor-
mation se fait a I’échelle macros-
copique dans le sens indirect
(« vers la gauche »).

—-Quand v, =v 4 alorsle
systéeme est a I'équilibre chimique.

Ce modele ne présente pas de
caractere prédictif, car on ne
dispose pas de théorie générale
permettant d’exprimer la vitesse
d’'une réaction (a I'échelle
macroscopique) a 'aide de la
simple lecture de 'équation de
la réaction.

Le modele cinétique microsco-
pique explique la transformation
macroscopique par des chocs
entre des molécules se produisant
lors d’actes €lémentaires.

3. Conceptions initiales fausses
et difficultés potentielles des
éleves

Sans avoir un objectif d’ex-
haustivité, on expose dans
cette partie quelques conceptions
initiales fausses des éleves,
et quelques difficultés poten-
tielles que ces derniers peuvent
rencontrer pour prévoir I’évolu-
tion spontanée des systémes
chimiques d’'une part, et
appréhender la notion de
I'équilibre chimique
d’autre part.



3.1. La difficulté d’un changement
conceptuel majeur

En classe de premiere (primer
de batxillerat), les éleves dé-
couvrent l'existence de réactions
non totales, mais leur étude reste
trés modeste. L'objectif principal
du programme de premiere
générale est d'introduire la notion
d’avancement, et pour cela travail-
ler sur des transformations
totales permet de ne pas cumuler
les difficultés. Un éleve de
premiere est donc majoritaire-
ment confronté a des transforma-
tions totales.

Etudier en terminale (segon de
batxillerat) les transformations
incompletes et la notion d’équilibre
chimique constitue donc un
bouleversement conceptuel majeur
(Van Driel et al., 1998). On peut
identifier a ce stade deux concep-
tions initiales fausses contre
lesquelles il convient de lutter.

— Les éleves pensent souvent «
qu'une transformation chimique
est nécessairement totale ». La
déconstruction de cette fausse
conception est initiée des la
premiere, mais doit étre poursui-
vie en terminale.

— Ils pensent aussi générale-
ment « qu’'une transformation
chimique ne peut se faire que
dans un sens ». A fortiori, dans le
cas ou 'équation de la réaction
est donnée, le systeme évolue
nécessairement « vers la droite »
(sens naturel de I'écriture).

La difficulté principale pour
I’éleve est certainement d’envisa-
ger qu'une transformation
chimique, modélisée par une
équation de réaction écrite et lue
de gauche a droite, puisse se faire
dans les deux sens. Les notions de
réactifs et de produits ne sont
alors plus liées a une position
géographique de part et d’autre
dusigne del'équation de
réaction, mais dépendent du sens
dans lequel le systeme s’appréte
a évoluer.

Apreés avoir accepté
gqu’un systeme, siege
d’une transformation
chimique, puisse

évoluer dans les deux
sens, il faut ensuite
comprendre que ces
deux évolutions sont
simultanées.

Ainsi, deux systémes de méme
composition initiale peuvent,
suivant les conditions extérieures
(comme la température par
exemple), évoluer dans deux sens
opposés. Par exemple, une
solution saturée peut, dans le cas
ou la dissolution du solide est
endothermique, voir sa quantité
de solide augmenter si on abaisse
la température, et diminuer
(jusqu’a aller a la dissolution
compléete de ce dernier) quand
la température augmente.

3.2. L’évolution pendulaire et
’écueil de I’analogie mécanique
(et de ’analogie hydraulique)
Apres avoir accepté qu’un
systeme, siege d'une transforma-
tion chimique, puisse évoluer
dans les deux sens, il faut ensuite
comprendre que ces deux
évolutions sont simultanées. Il ne
s’agit pas donc d’'une succession
d’oscillations, d’évolutions dans
un sens puis dans l'autre pour
converger vers un état d'équi-
libre, a la maniere d’un oscilla-
teur amorti en régime pseu-
do-périodique. Cette fausse
conception vient naturellement
des éleves ayant accepté que
I"évolution puisse se faire dans
les deux sens (Hameed, Hackling
et Garnett, 1993) et peut égale-
ment étre créée ou confortée par
des choix pédagogiques malheu-
reux. Il convient donc d’y étre
attentif dans la construction de
ses activités.

3.3. L’équilibre pollué par le sens
commun
« L'équilibre chimique c’est le

moment ou plus rien ne se passe ».

Voila 'une des conceptions
erronées les plus tenaces que 'on
rencontre chez les éléves et les
étudiants (Kermen 2018 ; Gioro-
detsky et Gussarsky, 1986; Sta-
vridou et Solomonidou, 2000). A
I’équilibre chimique, il est vrai
que les quantités de matiere en
présence n’évoluent plus dans le
temps. En revanche, a 'échelle
microscopique la matiere réagit
encore intensément puisque
I’équilibre est le fait de deux
transformations opposées
s’effectuant a la méme vitesse. Ce
dernier point est souvent mal
connu des éleves et des étudiants,
et on assiste a une « fossilisation »
de I'équilibre chimique. Loin
d’étre anecdotique, on montrera
par la suite que cette fossilisation
est génératrice d'un grand
nombre d’erreurs lors de la
résolution de probléemes et
d’exercices. L'origine vient d'une
analogie excessive avec I'équilibre
meécanique. Le caractére dyna-
mique de I'équilibre chimique va
en effet & 'encontre de la repré-
sentation statique, influencée par
I’équilibre mécanique, que le sens
commun peut amener a faire.

On trouve également d’autres
visions altérées de 1'équilibre
chimique, elles aussi issues du
« bon sens ».

- Des éleves pensent que «
I’équilibre chimique correspond
au moment ou les réactifs et les
produits sont présents aux
mémes concentrations » (Tyson,
Treagust et Bucat, 1999). A I'image
d’une balance de Roberval, le
systeme s’équilibrerait avec des
réactifs et des produits, comme
des « masses » s’adaptant pour
mettre les deux plateaux a la
méme hauteur (Maskill et Cacha-
puz, 1989).

- D’autres voient I'équilibre
comme « le moment ou les
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réactifs sont mis dans les propor-
tions stoechiométriques » (Sta-
vridou et Solomonidou, 2000).
L'esprit se trouve alors rassuré,
car le systéme est repu puisque
I'expérimentateur lui a fourni
tout ce qu'il lui faut.

Construire une image fidele de
I'équilibre chimique chez les
éléves est donc une tache difficile,
car on comprend que cette notion
se heurte au sens commun et aux
représentations naturelles que
I’on peut avoir. 11 faut donc
prendre du temps pour le faire
sans sous-estimer la part d'abs-
traction que cela demande et les
difficultés inhérentes.

Transmettre le caractére
dynamique de I'équilibre
chimique est un véritable
challenge pour les enseignants.

3.4. Deux réactions en une

L'éleve a déja été bien malme-
né et mis dans un certain incon-
fort intellectuel. Il convient de lui
donner le coup de grace. Lors-
qu’on écrit une équation de
réaction modélisant une transfor-
mation chimique réalisée a
I’échelle macroscopique, on écrit
en réalité deux réactions se
produisant en sens inverse. Cette
écriture contient donc de I'impli-
cite et contribue a augmenter la
difficulté (Kerment et Méheut,
2004). Cet implicite est alors
caché dans le signe  qui sépare
réactifs et produits. Moins
engageant en termes de modéli-
sation que les fleches simples ou
doubles, cela n’est toutefois
certainement pas innocent dans
le processus de fossilisation de
I’équilibre mentionné plus haut.

3.5. Le principe du travail mini-
mum

On peut enfin mentionner une
derniere fausse conception, tres
implicite, mais pernicieuse. Dans
le cas ou I’équation bilan n’est
pas donnée, une idée fréquente

est que le systeme évolue dans le
sens qui conduit a augmenter sa
stabilité (au sens énergétique), ce
qui revient a considérer, avec des
termes plus scientifiques, que les
systéemes évoluent spontanément
dans le sens exothermique des
transformations. Méme s’il n’est
pas explicitement formulé de la
sorte par les éleves, I'expérience
montre que ce type de raisonne-
ment, fondé uniquement sur
I'enthalpie et excluant les effets
entropiques, est implicitement
présent jusqu'a tard dans les
parcours universitaires. Elle n’est,
a bien y réfléchir, pas honteuse
puisque qu’a la fin du XIXe siecle
Marcellin Berthelot 'avait théori-
sée dans son Principe du travail
maximum qu’il formulait en ces
termes : « tout changement
chimique, accompli sans l'interven-
tion d’une énergie étrangere, tend
vers la production du corps ou du
systeme de corps qui dégage le plus
de chaleur ». On sait aujourd’hui,
depuis les travaux de Théophile
de Donder, que le critere d’évolu-
tion spontanée est lié a I'affinité
A, liée a I'entropie créée, et
pouvant s'écrire : Ad¢ > 0.

4. Prévoir ’évolution spontanée
d’un systéme chimique

La prévision du sens d’évolu-
tion spontanée d'un systéme
chimique et de son état final
(d’équilibre ou non) est un
enseignement a hauts risques, car
les conceptions fausses des éleves
sur ces notions sont nombreuses,
et des imprécisions ou des
raccourcis faits par I’enseignant
suffisent a les conforter ou a en
créer des nouvelles.

Deux écueils majeurs ont été
identifiés avec des conséquences
particulierement handicapantes :

— Une perception erronée des
interactions entre les molécules
présentes dans le systeme ou se
produit une transformation
chimique, conduisant a adopter
une représentation pendulaire de

I’évolution du systéme, ou a
construire des représentations
alternatives fausses comme
I'égalité des quantités de réactifs
et de produits a I'équilibre.

- Un double processus de
«fossilisation» de I'équilibre
chimique :

- la fossilisation de I'état
d’équilibre avec une vision
statique de ce dernier ;

- une fossilisation théorique ou
les éleves effacent le quotient de
réaction pour raisonner exclusive-
ment sur un objet théorique
statique : la constante d’équilibre
(qui est une simple valeur numé-
rique) ou I'équation bilan.

On propose quelques pistes et
recommandations pour aider les
enseignants dans la conception
de leurs séquences pédagogiques,
afin de transmettre les notions
associées a cette partie du
programme de terminale générale
sans alimenter les conceptions
erronées citées précédemment.

5. Modéliser et construire une
représentation des transforma-
tions chimiques non totales

Pour une transformation
chimique modélisée par une
équation de réaction A+ B — C + D,
il se produit en réalité dans le
milieu réactionnel, en continu, et
simultanément deux réactions en
sens opposé :A+B—=C+DetC+
D—-A+B

Il en découle que le systéme
chimique peut évoluer dans le
sens direct (formation de C et de
D) ou dans le sens indirect
(formation de A et de B), suivant
les conditions expérimentales
extérieures, et pourvu que la
matiere nécessaire a une évolu-
tion donnée soit présente
(Quilez, 2004). Un systeme
avec une composition initiale
donnée peut donc, selon les
conditions de I'expérience,
évoluer spontanément dans
un sens ou dans l'autre.



L'état d’équilibre thermodyna-
mique correspond a une situa-
tion ou :

- la transformation est
terminée a I'échelle macrosco-
pique et est donc incomplete.
Toutes les especes intervenant
dans I'’équation de la réaction
sont présentes, et leur quantité
de matiere n’évolue pas dans
le temps.

—a ’échelle microscopique,
les deux réactions opposées se
poursuivent en continu et a la
meéme vitesse. L'équilibre
chimique est donc dynamique.

5.1 Exemple d’expérience permet-
tant d’illustrer la renversabilité

Pour construire ces images
chez les éleves, I'expérimentation
et la représentation sont sans
surprise des outils efficaces. Il
faut choisir les expériences ou les
simulations de maniere a illustrer
les points du paragraphe précé-
dent, c’est-a-dire :

—montrer la renversabilité des
transformations chimiques

—montrer le caractére dyna-
mique de I'équilibre chimique

On présente un exemple
d’expérience permettant d’illus-
trer la renversabilité (Burke, 1977)
(Encadré 1).

La formation de I’ion complexe
CuBr,>

Etape 1 : dans deux
erlenmeyers de 100 mL, placer
15 mL d’une solution de sulfate
de cuivre de concentration en
quantité de matiere égale a
0,17 mol L1,

Etape 2 : dans I'erlenmeyer A
ajouter 5 mL d'une solution
saturée de bromure de potassium
et dans l'erlenmeyer B ajouter 5
mlL d’eau distillée. On observe que
I'erlenmeyer A devient vert.

Etape 3 : placer I'erlenmeyer
A dans un bain de glace. On
observe que l'erlenmeyer. A
retrouve la couleur bleu initiale.

Interprétation
L'équation de la réaction
modélisant les transformations
observées est la suivante :
Cu’f(ag) +4Br(aq)  CuBr,” (aq)
bleu incolore vert

Lorsqu’on ajoute des ions
bromure a la solution initiale
contenant les ions cuivre(Il) le
systeme évolue dans le sens direct
formant ainsi le complexe Cu-
Br,” (aq). Lavancement a I'équilibre
est suffisant pour que la solution
prenne une coloration verte.

La réaction est endother-
mique. A basse température,
I’équilibre est moins avancé. Lors
du refroidissement, le systeme
évolue dans le sens de la dissocia-
tion du complexe (sens indirect).
La dissociation est suffisamment
avancée pour que la solution
prenne une coloration bleue.

Encadré 1. La formation de I'ion
complexe CuBr42-.

Pour illustrer le caractere
dynamique de I'état d’équilibre
chimique, on peut utiliser des
simulations. On citera celle

proposée par le groupe PEGASE
dont le site Internet est hébergé
par I'ENS (Ecole normale supé-
rieure) de Lyon : http://pegase.
ens-lyon.fr/enseigner/hors-ni-
veau/nos-simulateurs.

5.2. Une représentation a éviter
(a proscrire ?)

On rencontre fréquemment
des représentations utilisant
I’analogie hydraulique ou méca-
nique pour imager I'évolution
d’un systéme hors équilibre vers
un état d’équilibre, ou pour
symboliser I'état d’équilibre
lui-méme (Davou et al., 2003). Des
exemples de ces représentations

sont donnés dans les figures 1 et 2.

Cette analogie permet d’illus-
trer le critere, un peu abstrait,
qui consiste a comparer Q, a K(T)
pour prévoir le sens d’évolution
spontané d'un systeme, et a
égaler Q, a K(T) pour décrire
I'équilibre. Il est vrai que sil'on
ne considere que I’échelle
macroscopique sans se soucier
de la représentation microsco-
pique, cette démarche peut
paraitre efficace.

Etat initial symbolisant
la situation ol Q- < K(T)

Evolution dans le sens direct

Etat d’aquilibre symbolisant
la situation ou Q- = K{(T)

Figure 1. Analogie hydraulique.

Réactifs

Produits

=

Etat initial symbolisant
la situation ol Q- < K{T)

Réactifs Produits

Evolution
=——— 1] #-
dans le sens direct

Etat d’équilibre symbolisant
la situation ot Q = K{(T)

Figure 2. Analogie mécanique.
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Cependant, ces analogies
générent et/ou alimentent la
conception erronée qui consiste a
avoir une vision pendulaire de
I’équilibre. Cela consiste a
imaginer que la réaction se fait
exclusivement dans le sens direct
(ou exclusivement dans le sens
indirect), ou éventuellement qu'il
se produit un phénomene d’alter-
nance et d’oscillations avant que
le systéeme ne se stabilise dans sa
position d’équilibre. Les analogies
hydraulique ou mécanique
éloignent donc 'éléve de l'idée
des réactions opposées se produi-
sant simultanément et en conti-
nu. De plus, dans ces analogies, la
représentation que l'on a de
I’équilibre est statique ce qui
contribue a la « fossilisation » de
I’équilibre chimique.

On peut tempérer un peu ce
jugement sévere dans le cas de
I'analogie hydraulique qui est
moins mauvaise que 'analogie
mécanique (balance de Roberval).
En effet, dans la conduite qui relie
les compartiments et assure
I'équilibrage du niveau d’eau dans
les bassins, il est vrai, a I'instar de
I’équilibre chimique, que des flux
continuent a exister dans les deux
sens. Néanmoins, cette subtilité
reste tres implicite pour un éleve
de terminale qui ne sera pas en
mesure de la recevoir, et pensera
alors I'évolution comme un flux
d’eau global d'un c6té ou de
l'autre, et imagera 1'équilibre
comme une situation statique.
Pour ces raisons, on ne peut
que recommander de ne pas
faire appel a ces analogies.

6. Enseigner les critéres d’évolu-
tion spontanée et d’équilibre liés
au quotient de réaction

Pour traiter I’évolution sponta-
née des systemes chimiques et la
détermination de la composition
du systeme a I'équilibre, le
programme de terminale utilise
les modeles issus du registre
théorique thermodynamique. Le

critere fondé sur la comparaison
du quotient de réaction Q, a la
constante K(T) est issu du second
principe de la thermodynamique.
Ce critere est abstrait et son
utilisation demande malgré tout
une certaine technicité dans le
calcul de Q, . Les éléves peinent
ainsi a y mettre du sens. Pour
contourner les difficultés qu'ils
rencontrent, ils construisent alors
des raisonnements alternatifs
fondés sur l'intuition, le bon sens,
ou sur 'application partielle et
approximative de ce critére. On a
ainsi montré que les éléves font
appel fréguemment a deux
raisonnements palliatifs, de
dernier recours, mais malheureu-
sement erronés.

Pour traiter
I’évolution spontanée
des systémes
chimiques et la
détermination de

la composition du

systeme a ’équilibre,
le programme de
terminale utilise les
modeles issus du
registre théorique ther-
modynamique

- Un raisonnement portant
uniquement sur I'’équation de la
réaction percue comme un
«interrupteur». Le systéme évolue
des que I'ensemble des especes
situées du méme coté du signe
sont en présence, et I’évolution se
fait de maniere a les consommer.

- Un raisonnement portant
uniquement sur la valeur de la
constante K(T) : si K(T) > 1 (ou
«grande») le systéme évolue dans
le sens direct, et si K(T) < 1 (ou
«petite») le systeme évolue dans
le sens indirect.

Ces deux raisonnements
constituent ce que 'on peut

appeler une «fossilisation théo-
rique» de 1'équilibre qui consiste a
transformer un critére dynamique
en criteres statiques. Le dyna-
misme mathématique apporté
par I'inégalité contenue dans le
critere issu du second principe de
la thermodynamique est alors
perdu au profit d’objets « figés »
tels qu'une valeur numérique ou
une équation-bilan.

6.1. Revaloriser I’'un, atténuer
P’autre

L'une des raisons principales
des raisonnements hatifs faits en
utilisant la constante K(T) est la
surexposition de I'état d’équilibre,
et 'obsession a vouloir faire
traiter aux éleves, dans chaque
situation étudiée, I'état d’équi-
libre. Cela est d’ailleurs d’autant
plus paradoxal que les applica-
tions intéressantes des systeémes
chimiques s’observent souvent
hors état d’équilibre. Une pile a
I’équilibre est déchargée et donc
peu utile! Et on ne peut que
plaindre un organisme vivant qui
atteindrait 1'équilibre chimique
perdant alors son épithete.

On recommande donc de
proposer des activités dans
lesquelles :

-I'évolution du systéme
chimique vers un état final
(d’équilibre ou non) est toujours
(ou le plus souvent possible)
étudiée, de maniere a utiliser
le critere de comparaison de
Q ak(T);

- de ne pas systématiquement
étudier I'équilibre et de proposer
des activités dans lesquelles seule
I'étude d’évolutions dynamiques
est réalisée.

L'objectif est de revaloriser la
part des taches réalisées par les
éleves sur I'évolution afin d’atté-
nuer le tropisme de I’enseigne-
ment actuel qui a tendance a
sur-étudier I'équilibre. L'objectif
est d'insister sur Q, pour qu'il ne
s’efface pas au cours du temps au
profit de K(T).



6.2 Représenter pour faire vivre le
critére de comparaison de Q, a K(T)
Représenter I'évolution du

quotient de réaction en fonction
des quantités de matieres (ou de
I'avancement) permet d’'insister
sur le fait, qu’'a température
constante, K(T) est une constante.
Cela permet de bien matérialiser
son indépendance a la composi-
tion du systeme. Q, est donc traité
comme une fonction de la compo-
sition du systéme (cadre du
programme en terminale), dont
on cherche 'abscisse pour égaler
sa valeur a K(T).

La représentation graphique
permet de rendre concrete la
comparaison de Q, a K(T). Cela est
certes moins imagé que 'analogie
hydraulique ou mécanique, mais
rester dans le cadre d'un forma-
lisme mathématique permet
d’éviter les écueils des analogies
mécaniques et hydrauliques
présentés précédemment.

Exemple
La solubilisation du dioxyde de
carbone dans ’eau

On étudie une boisson ga-
zeuse. Quand la bouteille est
fermée, la concentration en
quantité de matiere de CO,(aq)
dans la bouteille fermée vaut
0,27mol L1,

Le dioxyde de carbone peut se
dissoudre dans 'eau. L'équation
de la réaction modélisant cette
transformation est la suivante :
CO,(g) CO,(aq).La constante
d’équilibre vaut a 298 K K(298) =
4,5 x 1072, On représente 1’évolu-
tion du quotient de réaction,
calculé dans les conditions
atmosphériques, en fonction de la
concentration en quantité de
matiere de CO,(g).

Questions
1) Expliquer le «pchttt» enten-
du a l'ouverture de la bouteille.
2) Choisir en justifiant la
proposition parmi les trois
suivantes :

Représenter
I’évolution du
quotient de réaction
en fonction des
quantités de matieres
(ou de 'avancement)

permet d’insister sur
le fait, qu’a
température
constante, K(T) est
une constante

a) Lorsque la bouteille est
ouverte depuis une semaine et
que I'on n’observe plus de bulles,
la concentration en quantité de
matiere de dioxyde de carbone
dissous dans la boisson vaut
environ 2 x 10> mol L1,

b) Lorsque la bouteille est
ouverte depuis une semaine et
que l'on n’observe plus de bulles,
la concentration en quantité de
matiere de dioxyde de carbone
dissous dans la boisson est
inférieure & 2 x 10> mol L1,

c) Lorsque la bouteille est
ouverte depuis une semaine et
que l'on n’observe plus de bulles,

la concentration en quantité de
matiere de dioxyde de carbone
dissous dans la boisson est nulle.

Réponses

1) En exploitant le graphe on
constate que si CO,(aq) = 0,27 mol
L1 alors Q, > K(298). Si les especes
de droite sont présentes alors le
systeme évolue dans le K(298)
sens indirect. On aura donc ici
une évolution dans le sens de
formation de CO,(g). La solution
dégaze ce qui explique le « pchttt ».

2) Apres une semaine, on peut
considérer que le systéme est a
I’équilibre. On a donc Q, = K(298).
Donc [CO,(aq)] =2 x 10> mol L
(réponse 2a).

7. Autres recommandations

— Ne jamais conduire de raison-
nement sur la prévision de I'état
final & partir de la constante
d’équilibre K(T) seule, et toujours
I’associer au quotient de réaction
Q,. Cette recommandation est
particuliérement importante
lorsqu’on traite les titrages. En
effet, il est courant de faire le
raisonnement suivant : « K(T) =
108 > 104, donc la transformation est
totale ». C’est I'origine principale
des raisonnements faux conduits

104 4
10° 4
1011
1013
10° 4
10
1072 4

-3
10 1

10~ 4

Ki298] |

10-% 102 107! 10° 10!
[CO;] en mol.L~!

107 10°% 10— 10°*

Figure 3. Evolution de Q, en fonction CO,(aq), on repére en pointillés rouges la
valeur de K(298).
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Représenter
I’évolution du
quotient de réaction
en fonction des
quantités de matieres
(ou de ’avancement)

permet d’insister sur
le fait, qu’a
température
constante, K(T) est
une constante

par les étudiants jusqu’a tard
dans les études supérieures qui
consiste a ne raisonner que sur la
valeur de K(T). En terminale
générale il faut donc s’interdire ce
raccourci, car les éleves n’en sont
qu’aux balbutiements sur ces
notions. On propose donc :

« La valeur de K(T) est tres
élevée, donc tant que des réactifs
sont présents dans le milieu
réactionnel en quantité mesu-
rable, on a Q, < K(T), ce qui
conduit & une conversion quasi
complete des réactifs, et donc a
une transformation quasi totale ».

Il est vrai que la justification
qu’'une réaction est une bonne
réaction support de titrage est un
peu plus lourde a mettre en place,
mais les conséquences du
raccourci fait usuellement sont
telle qu'il est fondamental de
s’abstenir de le faire.

— Eviter d’'employer le terme
« équilibre » pour désigner la
transformation chimique étudiée
ou pour désigner I’équation de la
réaction modélisant cette trans-
formation chimique. Ainsi, les
phrases usuelles « on étudie
'équilibre AH + H,O A"+ H,0*»
ou «on écrit '’équilibre entre AH et
B™» ne doivent pas étre dites par
I’enseignant. En effet, I’équilibre
chimique est un état particulier
du systéme. Associer cette notion
a une équation de réaction n’a

donc pas de sens. Cela ne peut
que renforcer certaines des
conceptions erronées présentées
plus haut dans cet article.

- Toujours associer au critere
Q, <K(T) la condition « si les
especes “de gauche” sont présentes »
avant de conclure a I'évolution ou
non dans le sens direct du
systéme. De méme, toujours
associ¢ au critere Q, > K(T) la
condition «si les espéces “de droite”
sont présentes» avant de conclure
a l'évolution du systeme dans le
sens indirect. En effet, cela
permet de faire le passage entre le
monde des modeles et le monde
empirique pour éviter que 1'éleve
ne conclue a une évolution du
systéme alors que ce dernier ne le
peut pas.

8. Conclusion

Pour enseigner la prévision de
I’évolution spontanée des sys-
témes chimiques sans créer ou
alimenter des conceptions
erronées chez les éleves (ou le
moins possible), deux points
paraissent essentiels.

— Construire des le début des
apprentissages une représenta-
tion fidele de ce qu’est une
transformation chimique non
totale et de ce qu’est I'état
d’équilibre chimique.

~ Eviter toute activité ou tout
discours qui conduit a « fossiliser »
I’équilibre que ce soit dans sa
représentation mentale (vision
statique de I'équilibre) ou dans
son traitement théorique (raison-
nement exclusivement sur
la valeur numérique de la
constante K(T) ou raisonnement
exclusivement porté sur I'équa-
tion de la réaction).

Plusieurs recommandations
ont été proposées dans cet article
pour aider les enseignants a
transmettre ces notions. On
propose un récapitulatif (Tableau 1).

L'outil informatique et I'écri-
ture de programmes peuvent

présenter une vraie valeur
ajoutée dans la transmission
vertueuse de ces notions. Cepen-
dant, la maniere de batir le code
peut malheureusement aussi
alimenter des conceptions
fausses, et cela doit faire I'objet
d’une réflexion au préalable lors
de la construction de I'algorithme,
a la lumiere des recommanda-
tions faites dans cet article.

Et malgré toutes ces proposi-
tions, enseigner reste une activité
humaine, faite par des femmes et
des hommes qui font de leur
mieux. Les maladresses existeront
toujours, cet article a simplement
été écrit, a partir d'une expérience
de terrain, pour aider a les réduire.
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