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Grâce à la découverte de divers savants et scientifiques au fils des années, ces derniers nous ont permis de mieux comprendre ainsi que découvrir toutes les formes d’énergie qui sont à notre disposition aujourd’hui au XXI siècle. De plus, grâce à la découverte de la chaleur, ceci a permis aux savants après des longues délibérations à l’égard du statut scientifique de cette dernière que la chaleur a un lien direct avec l’enthalpie. 

L’enthalpie peut être définie comme étant le suivant : une variation d’énergie retrouvée dans un système thermodynamique et qui reçoit ou fourni un travail mécanique quelconque et qui réagis chimiquement ou qui subit un changement d’état. Il existe plusieurs méthodes qui permettent de déterminer l’enthalpie car dans certains cas la mesure de cette dernière peut-être relativement impossible.

La loi de Hess par contre nous permet  de déterminer l’enthalpie des réactions avec plusieurs produits et réactifs. Un instrument qui est utile est le calorimètre. Ce dernier nous permet de déterminer les enthalpies de formation des réactifs et produits qui seront par la suite additionnés ensemble grâce à la loi de Hess afin d’obtenir l’enthalpie de réaction totale. 

En connaissant la quantité d’énergie nécessaire afin d’augmenter d’un degré la température d’un seul gramme d’une substance quelconque donnée aussi connue sous le nom de la chaleur massique, ceci permet de calculer la quantité d’énergie thermique qui est soit absorbée ou encore libérée par la substance. Lorsque la variation de température est relativement petite, on peut postuler que la chaleur massique demeure constante. L’énergie thermique est représentée par la valeur Q  et son équation est la suivante : 

Q = s • m • ΔT


où s représente la chaleur massique, m la masse et ΔT la variation de température.  Ce principe peut être également appliqué dans les réactions de neutralisation des acides et bases ainsi que les processus de dissolution d’un soluté dans un solvant. L’énergie totale de neutralisation, représentée par QN, est calculée avec l’équation suivante: 
QN = -msolution • ssolution • ΔT
Un signe négatif afin que montrer que l’énergie est égale à la valeur négative de la chaleur absorbée par la solution. Aussi, le transfert l’énergie d’une substance à une autre, peut-être représenté par l’équation suivante:
-Qmétal = Qeau
 

où Qmétal  représente l’énergie thermique dans le métal et Qeau  l’énergie thermique dans l’eau. 
En 1819, Dulong et Petit ont pu conclure qu’une mole de n’importe quel métal partage de façcon approximative la même capacité d’absorption de chaleur. Voici l’équation qui en découle de ce principe:
smétal • Mmétal ≈ 25 J/moloC 
où Mmétal représente la masse molaire du métal. Afin de trouver l’enthalpie de neutralisation par mole d’une substance, on utilise l’équation: suivante : 
ΔH=QN /n
où n est le nombre de moles de la substance donnée. 
Lors de la de la dissolution d’un sel, le sel est vaporisé pour former des ions gazeux, aussi appelé l’énergie réticulaire. Aussi, lorsque l’énergie d’hydratation est plus grande que l’énergie réticulaire ( lors de la dissolution d’un sel quelconque), le processus est exothermique. De plus, lorsque l’énergie d’hydratation est plus petite que l’énergie réticulaire, le processus est endothermique. 

Le laboratoire est reparti en trois parties; déterminer la chaleur massique et la masse molaire de notre métal qui nous sera assigné. Deuxièment il faut déterminer l’enthalpie de neutralisation par mole d’eau produite d’un acide fort (HCl et HNO3). Finalement, il faut déterminer l’enthalpie de mise en solution d’un sel inconnu par mole de ce sel. 


OBSERVATIONS ET RÉSULTATS : 

Tableau 1 : Chaleur massique d’un métal
	Métal : Zinc
	Essai 1
	Essai 2

	Masse du métal 
	10,3563g
	10,5700g

	Masse du calorimètre
	8,2951g
	8,2951g

	Masse du calorimètre (avec 20ml d’eau distillé)
	27,562g
	27,562g

	Température de l’eau en ébullition 
	100°C
	100°C

	Variation de température de l’eau dans le calorimètre 

	Temps (Secondes)
	Essai 1 (°C)
	Essai 2 (°C)

	0s
	21,0
	21,6

	30s
	21,7
	21,8

	60s
	21,7
	21,8

	90s
	21,8
	21,9

	120s
	21,8
	22,0

	150s
	21,8
	22,0

	180s
	21,9
	22,0

	Variation de température (métal dans le calorimètre)

	Essai 1
	Essai 2

	Temps
	Température (°C)
	Temps
	Température (°C)

	200s
	24,6
	190s
	24,5

	220s
	25,3
	210s
	25,4

	240s
	25,3
	230s
	25,4

	260s
	25,3
	250s
	25,4

	280s
	25,3
	270s
	25,4

	300s
	25,3
	290s
	25,3

	320s
	25,3
	310s
	25,3

	340s
	25,3
	330s
	25,3

	360s
	25,3
	350s
	25,3

	380s
	25,3
	370s
	25,3

	400s
	25,3
	390s
	25,3

	420s
	25,3
	410s
	25,3

	440s
	25,3
	430s
	25,3

	460s
	25,3
	450s
	25,3

	480s
	25,3
	470s
	25,3

	500s
	25,3
	490s
	25,3


Observations :   Lorsqu’on nous avions chauffer le zinc, ce dernier a gardé sa forme et n’a pas changer de couleurs. En d’autres termes, il n’y a pas eu un changement significatif à l’égard de la couleur ainsi que l’apparence physique du métal (Zinc). Après avoir mesuré la variation de température du Zinc dans le calorimètre, nous avions observé que l’eau avait conservé sa couleur et que le mélange du zinc avec cette dernière est demeuré hétérogène. Finalement lors de deux essais, la température est demeuré constante pendant les 5 minutes d’observations.

Tableau 2 : Enthalpie de neutralisation 
(Solution HNO3 1,1M avec le NaOH)


	
	Essai 1
	Essai 2

	Volume du HNO3
	50,1mL
	50,2mL

	Concentration du HNO3  (mol/L)
	1,1 
	1,1

	Volume du NaOH
	50,0mL
	50,0mL

	Concentration du NaOH
(mol/L)
	1,0
	1,0

	Masse du calorimètre (Solution + couvercle)
	109,1702g
	109,4520g

	Variation de température du NaOH  dans le calorimètre 

	Essai 1
	Essai 2

	Temps (s)
	Température (°C)
	Temps (s)
	Température (°C)

	0
	25,0
	0
	24,0

	30
	25,0
	30
	24,9

	60
	25,0
	60
	24,9

	90
	25,0
	90
	24,8

	120
	24,9
	120
	24,8

	150
	24,9
	150
	24,8

	180
	24,9
	180
	24,7

	Variation de la température dans le calorimètre (avec HNO3)

	Essai 1
	Essai 2

	190s
	24,3
	190s
	29,2

	210s
	29,9
	210s
	29,5

	230s
	29,9
	230s
	29,5

	250s
	29,8
	250s
	29,4

	270s
	29,8
	270s
	29,4

	290s
	29,8
	290s
	29,4

	310s
	29,8
	310s
	29,4

	330s
	29,7
	330s
	29,3

	350s
	29,7
	350s
	29,3

	370s
	29,7
	370s
	29,3

	390s
	29,7
	390s
	29,3

	410s
	29,7
	410s
	29,3

	430s
	29,7
	430s
	29,3

	450s
	29,7
	450s
	29,3

	470s
	29,7
	470s
	29,3

	490s
	29,7
	490s
	29,3



Observations : Lors de cette expérience, nous n’avions pas observé de changement relativement significatif au niveau de la température de la solution du HNO3  avec le NaOH dans le calorimètre. De plus, la solution est demeurée incolore.



Tableau 3 : Enthalpie de neutralisation
(Solution HCL 1,1M avec le NaOH) 

*N.B : Ces données fut prises par les personnes suivantes : Katherine Ebata, (7755404) Isabel Shore (7755011)

	
	Essai1
	Essai 2 

	Volume du HCL 
	50,0mL
	50,0mL

	Concentration du HCL  (mol/L)
	1,1M
	1,1M

	Volume de NaOH
	50,0mL
	50,0mL

	Concentration du NaOH (mol/L)
	1,0M
	1,0M

	Masse du calorimètre (solution + couvercle)
	110,6258g
	110,5297g

	Variation de température du NaOH dans le calorimètre

	Essai 1
	Essai 2

	Temps (s)
	Température (°C)
	Temps (s)
	Température (°C)

	0
	23,6
	0
	23,8

	30
	23,6
	30
	23,9

	60
	23,5
	60
	23,9

	90
	23,5
	90
	23,8

	120
	23,4
	120
	23,8

	150
	23,4
	150
	23,8

	180
	23,4
	180
	23,7

	Variation de la température dans le calorimètre (avec le HCL) 

	189
	28,1
	190
	28,8

	209
	28,4
	210
	28,9

	229
	28,4
	230
	28,9

	249
	28,4
	250
	28,8

	269
	28,4
	270
	28,8

	289
	28,3
	290
	28,8

	309
	28,3
	310
	28,8

	329
	28,2
	330
	28,7

	349
	28,2
	350
	28,7

	369
	28,1
	370
	28,6

	389
	28,1
	390
	28,6

	409
	28,1
	410
	28,5

	429
	28,1
	430
	28,5

	449
	28,0
	450
	28,4

	469
	28,0
	470 
	28,4

	489
	28,0
	490
	28,4

	509
	28,0

	529
	28,0

	549
	28,0


Observations :
· Le HCl est un liquide clair et transparent
· Le NaOH est un liquide clair et transparent
· La température du NaOH diminue légèrement lors des 3 premières minutes
· La température de la solution augmente beaucoup en ajoutant l’acide 
· Une fois la réaction terminée, la température diminue lentement 




Tableau 4 : Enthalpie de mise en solution

Nom du sel inconnu : B

	
	Essai 1
	Essai 2

	Masse du sel inconnu (g)
	2,51
	2,52g

	Masse du calorimètre (g)
	8,2951
	8,2951

	Masse du calorimètre (avec eau)
	27,511
	27,1422

	Variation de la température (eau seulement)

	Essai 1
	Essai 2

	Temps (s)
	Température (°C)
	Temps (s)
	Température (°C)

	0
	21,2
	0
	21,2

	30
	21,4
	30
	21,2

	60
	21,4
	60
	21,2

	90
	21,4
	90
	21,2

	120
	21,4
	120
	21,2

	150
	21,4
	150
	21,2

	180
	21,4
	180
	21,2

	Variation de la température dans le calorimètre (sel inconnu B)

	190
	20,8
	180
	19,9

	210
	18,0
	200
	17,4

	230
	17,8
	220
	17,4

	250
	17,9
	240
	17,5

	270
	18,0
	260
	17,6

	290
	18,1
	280
	17,6

	310
	18,2
	300
	17,7

	330
	18,2
	320
	17,7

	350
	18,3
	340
	17,8

	370
	18,4
	360
	17,8

	390
	18,5
	380
	17,9

	410
	18,5
	400
	17,9

	430
	18,6
	420
	17,9

	450
	18,6
	440
	18,0

	470
	18,7
	460
	18,0

	490
	18,8
	480
	18,0

	510
	18,8

	530
	18,9

	550
	18,9



Observations : Lors du premier essai, à la fin de la réaction du sel inconnu avec l’eau dans le calorimètre, la solution, était devenu jaunâtre. De plus, le sel inconnu que nous avions inséré dans l’eau était complètement dissous. La température augmentait graduellement dans le calorimètre lors de la réaction dans le calorimètre.  Il est important de rajouter que nous avions du attendre une autre minute afin que la température du premier essai se stabilise. Tandis que l’essai 2 de notre expérience, il n’y a eu aucun changement de couleur comparativement au 1er  et aussi la solution était beaucoup plus froide au niveau de la température. La température est demeurée beaucoup plus stable à la fin.

TABLEAUX DE DONNÉES (Résulats obtenues)

Tableau 1 : Métal

	Données
	Essai 1
	Essai 2 

	Type de métal 
	Zinc 
	Zinc 

	Masse pesé de métal (g)
	10,3563g
	10,5700g

	Masse du calorimètre (eau )
	27,526g
	27,526g

	Masse de l’eau (g)
	19,2669g
	

	Température de l’eau bouillante 
	100,0 °C
	100,0 °C

	Énergie absorbée par l’eau (KJ)
	24kJ
	31 kJ

	Variation de la température du métal (Celcius)
	0,3°C
	0,8°C

	Chaleur massique du métal (en J/°C)

	0,03 J/°C
	0,03  J/°C

	Masse molaire approximative  du métal (en g/mol)
	883 g/mol 
	833 g/mol

	Masse molaire du métal (g/mol) 
	65,39 g/mol
	65,39 g/mol

	Pourcentage d’erreur de la chaleur massique du métal 
	92,2%
	92,2 %

	Pourcentage d’erreur de la masse molaire du métal
	1173%
	1173 %




Tableau 2 : Acide (HCL) et Base (NaOH)

*N.B : Ces données fut prises par les personnes suivantes : Katherine Ebata, (7755404) Isabel Shore (7755011) afin d’aboutir à ces résultats.

	Données
	Essai 1
	Essai 2

	Volume de l’acide
	50,0 ml
	50,0 ml

	Volume de base
	50,0 ml
	50,0 ml

	Volume totale de la solution
	100,0 ml 
	100,0 ml

	Masse du calorimètre vide
	8,2951 g
	8,2951g

	Masse du calorimètre avec la solution (g)
	110,6258g
	110,5297

	Masse de la solution
	100 g 
	100 g 

	Variation de température de la solution (en °C)

	4,6
	4,2

	Énergie libérée (kJ)
	-1,9 kJ
	-1,7 kJ

	Nombre de moles du réactif limitant (en mol)
	0,050 mol
	0,050 mol

	Nombre de mol d’eau formées (en mol)
	0,050 mol
	0,050 mol

	Enthalpie de neutralisation  (en kJ par mol)
	-38 
	-34

	Pourcentage d’erreur
	33,4%
	40,4%

















Tableau 3 : Acide (HNO3)  et base (NaOH) 

	Données
	Essai 1
	Essai 2

	Volume de l’acide
	50,1
	50,2

	Volume de la base
	50,0
	50,0

	Volume totale de la solution
	100,1
	100,2

	Masse du calorimètre vide (g)
	8,2951g
	8,2951g

	Masse du calorimètre avce la solution (g)
	109,1702g
	109,4520g

	Masse de la solution 
	100,1g
	100,2g

	Variation de la température en solution (en °C) 

	4,7  °C

	5,3 °C

	Énergie libérée (en kJ)
	-1,9 kJ
	-2,2 kJ

	Nombre de moles du réactif limitant (en mol)
	0,050 mol 
	0,050 mol

	Nombre de moles d’eau formée (en mol)
	0,050 mol
	0,050 mol 

	Enthalpie de neutralisation 
( en kJ par mol) 
	-38 kJ/mol
	-44 kj/mol

	Pourcentage d’erreur 
	45 %
	23%



Tableau 4 : Mise en solution d’un sel inconnu

	Données
	Essai 1 
	Essai 2 

	Lettre du sel
	B
	B

	Masse du sel (g)
	2,51 g
	2,52 g

	Masse du calorimètre vide 
	8,2951 g 
	8,2951 g

	Masse du calorimètre (avec 20 ml d’eau distillée)
	27,5110g
	27,1422g

	Masse de la solution (g)
	27,7260g 
	18,8471g

	Chaleur libérée/absorbée par la solution (en KJ)
	0,18 kJ
	0,22kJ

	Nombre de moles de sel (en mol)
	0,01512 mol
	0,01518 mol

	Enthalpie de solution par mol de sel (kJ/mol)
	11 kJ/mol
	14 kJ/mol

	Pourcentage d’erreur 
	45 %
	31 %




CALCULS (N.B * : Tout les calculs vont être fait à base du 1er essai de chaque expérience)


Première partie : Chaleur massique et masse molaire d’un métal 

1. Changement de température de l’eau
ΔTeau = Tf - Ti 
ΔTeau = 21,9 oC – 21,6 oC 
ΔTeau = 0,3 oC


2. Quantité d’énergie absorbée par l’eau
meau = mcalorimètre + 20 ml d’eau – mcalorimètre vide 
meau = 27,562g – 8,2951g 
meau = 19,2669 g 
Qeau = meau • seau • ΔTeau
Qeau = (19,2669 g)(4,184 J•g-1•K-1)(0,3 K) 
Qeau = 24J

3. Changement de température du métal
ΔTZinc= Tf - Ti 
ΔTZinc = 25,3oC – 100,0oC 
ΔTZinc = -74,7oC

4. Chaleur massique du métal
-QZinc = Qeau 
-(mZinc • sZinc • ΔTZinc) = Qeau 
SZinc = -Eeau / (mZinc• ΔTZinc) 
SZinc = -24 J / (10,3563 g • -74,7 K)
SZinc= 0,03 J•g-1•K-1

5. Masse molaire approximative du métal
SZinc x MZinc ≈ 25 J•mol-1•K-1 
MZinc ≈ (25 J/mol•K)/smetal
MZinc ≈ (25 J•mol-1•K-1)/(0,03 J•g-1•K-1) 
MZinc ≈ 833 g/mol

6. Pourcentage d’erreur de la masse molaire ainsi que la chaleur massique par rapport à la masse actuelle du métal 
% d’erreur (s) = |[(sZinc(expérimentale) – sZinc(réelle))/ sZinc(réelle)] x 100 %| 
% d’erreur (s) = |[(0,03 g•mol-1 – 0,388 g•mol-1)/0,388 g•mol-1)] x 100%|
% d’erreur (s) = 92,2 %

% d’erreur (M) = |[(MZinc (expérimentale) – MZinc (réelle))/ MZinc (réelle)] x 100 %| 
% d’erreur (M) = |[(833 g•mol-1 – 65,39 g•mol-1)/65,39 g•mol-1)] x 100 %| 
% d’erreur (M) = 1173 %


Deuxième partie : Enthalpie de neutralisation 

Solution du HCL (1,1M) avec le NaOH (1,0M)

1. Changement de température de la solution
ΔTsolution = Tf - Ti 
ΔTsolution = 28,4 – 23,8oC 
ΔTsolution = 4,6oC

2. Volume de la solution finale
Vsolution finale = VHCl + VNaOH 
Vsolution finale = 50,0 ml + 50,0 ml
 Vsolution finale =100,0 ml
3. Masse de la solution finale
a)
msolution finale = p • Vsolution finale 
msolution finale = 1,0 g/ml • (100,0 ml) 
msolution finale = 100,0 g

b) 
msolution finale = mcalorimètre rempli – mcalorimètre vide 
msolution finale = 110,6258 g – 8,2951 g 
msolution finale = 102,3307 g

4. Énergie libérée
QN = -msolution finale • ssolution • ΔTsolution 
QN = -(102,3307 g)(4,184 J•g-1•K-1)(4,6 K) 
QN = -1969,49 J 
QN = -1,9 kJ
5. Nombre de moles du réactif limitant (OH-(aq))
VNaOH = 50,0 ml / 1000 
VNaOH = 0,0500 L

nNaOH = CNaOH • VNaOH 
nNaOH = (1,0 mol•L-1) • 0,0500 L 
nNaOH = 0,050 mol

6. Nombre de moles d’eau formées au cours de la réaction de neutralisation
NaOH + HNO3  NaCl + H2O 
nH2O = nNaOH 
nH2O = 0,050 mol
7. Enthalpie de neutralisation par mole d’eau
ΔH = QN / nH2O 
ΔH = -1,9 kJ / 0,050 mol 
ΔH = -38 kJ•mol-1
8. Comparaison des enthalpies de neutralisation par mole d’eau des deux acides forts:
Les deux acides forts ont comme enthalpies de neutralisation -38 kJ•mol-1.
9. Pourcentage d’erreurs par rapport aux valeurs trouvées dans la littérature
% d’erreur = [(ΔH(expérimentale) – ΔH(réelle))/ΔH(réelle)] • 100% 
% d’erreur = [(-38 kJ•mol-1 – (-57,1 kJ•mol-1))/-57,1 kJ•mol-1] •100% 
% d’erreur = 33,4 %

Solution de HNO3 (1,1M) et NaOH (1,0M)
1. Changement de température de la solution
ΔTsolution = Tf - Ti 
ΔTsolution = 29,7oC – 25,0oC 
ΔTsolution = 4,7oC

2. Volume de la solution finale
Vsolution finale = VHNO3 + VNaOH 
Vsolution finale = 50,1 ml + 50,0 ml 
Vsolution finale =100,1 ml

3. Masse de la solution finale
a) 
msolution finale = ρ • Vsolution finale 
msolution finale = (1,0 g•mol-1) • (100,1 ml) 
msolution finale = 100,1 g

b)
msolution finale = mcalorimètre rempli – mcalorimètre vide 
msolution finale = 109,1720 g – 8,2951 g 
msolution finale = 100,8769 g

4. Énergie libérée
QN = -msolution finale • ssolution • ΔTsolution 
QN = -(100,8769 g)(4,184 J•g-1•K-1)(4,7 K) 
QN = -1983 J 
QN = -1,9 kJ
5. Nombre de moles du réactif limitant (OH-(aq))
VNaOH = 50,1 ml /1000 
VNaOH = 0,0501 L

nNaOH = CNaOH • VNaOH 
nNaOH = (1,0 mol•L-1) • 0,0501 L 
nNaOH = 0,050 mol

6. Nombre de moles d’eau formées au cours de la réaction de neutralisation
NaOH + HCl  NaCl + H2O 
nH2O = nNaOH 
nH2O = 0,050 mol
7. Enthalpie de neutralisation par mole d’eau
ΔH = QN / nH2O 
ΔH = -1,9 kJ /0,050 mol 
ΔH = -38 kJ•mol-1
8. Comparaison des enthalpies de neutralisation par mole d’eau des deux acides forts:
 Les deux enthalpies de neutralisation des acides forts sont de -38 kJ•mol-1.
 9. Pourcentage d’erreurs par rapport aux valeurs trouvées dans la littérature
% d’erreur = |[(ΔH(expérimentale) – ΔH(réelle))/ΔH(réelle)] • 100 %| 
% d’erreur = |[(-38 kJ•mol-1 – (-57,1 kJ•mol-1))/-57,1 kJ•mol-1] • 100 %| 
% d’erreur = 33,4 %
Troisième partie : Enthalpie de mise en solution d’un sel

1. Changement de température de la solution 
ΔTsolution = Tf - Ti 
ΔTsolution = 18,9 oC – 21,2 oC 
ΔTsolution = -2,3 oC 
2. Énergie libérée ou absorbée par la solution 
meau = mcalorimètre + eau – mcalorimètre vide 
meau = 27,5111 g – (8.2951 g) 
meau = 21,726 g 

msolution = msel + meau
 msolution = 2,51 g + 19,216 g 
msolution = 22,3747 g 

Qsolution = -msolution • ssolution • ΔTsolution 
Qsolution = -(22,3747 g)(3,662 J•g-1•K-1)(-2,3 K) 
Qsolution = 188 J 
Qsolution = 0,18 kJ 

3. Enthalpie de mise en solution par mole de sel 
nsel(B) = msel / Msel 
nsel(B) = 2,51 g / 166,0 g•mol-1 
nsel(B) = 0,01512 mol 
ΔHs = Qsolution /nsel 
ΔHs = 0,18 kJ/0,01512 mol 
ΔHs = 11 kJ/mol 
4. Pourcentage d’erreurs par rapport aux valeurs trouvées dans la littérature 
% d’erreur = |[(ΔH(expérimentale) – ΔH(réelle))/ΔH(réelle)] • 100 %| 
% d’erreur = |[(11 kJ•mol-1 – (20,3 kJ•mol-1))/20,3 kJ•mol-1] • 100 %|  
% d’erreur = 45 % 

Discussion

Les pourcentages d’erreur que nous avons obtenus pour la chaleur massique et la masse molaire du Zinc sont assez élevées et donc ceci nous permet de justifier les résultats obtenus ainsi que les sources d’erreurs qui en ont découlées.  Dans le de l’enthalpie de neutralisation, les pourcentages d’erreurs n’était pas si  élevés et par conséquent les valeurs obtenues ne sont pas aberrantes. Pour la mise en solution du sel inconnu qui nous était assigné, le pourcentage d’erreur est quand même bas mais à la fois élevé. Les valeurs d’enthalpies de mise en solution par mole de sel  obtenues furent un peu moins fiables. Les pourcentages d’erreurs obtenus sont expliqués plus en profondeur lorsque nous abordons les sources d’erreurs. 
Lors de l’expérience, les quatre différentes expériences avaient tous de l’eau dans les réactifs et donc les résidus d’eau  dans le calorimètre n’aurait pas réagi avec les solutions présentes dans ce dernier. Ceci  peut-être démontré  à la méthode (b) pour calculer la masse de la solution dans les expériences de neutralisation est plus précis que la méthode (a). 
Les sources d’erreurs ont  quand même  eu certains effets sur les résultats obtenus. En effet les hautes valeurs de pourcentages d’erreurs nous le confirme. 
Tout d’abord, la mesure des masses par la balance analytique est précise à 4 chiffres après la virgule. Par contre, le thermomètre est précis à seulement un chiffre après la virgule et de plus ou moins 0,1 oC. Puisque la quantité d’énergie obtenue dans les calculs est directement reliée à la température obtenue du thermomètre, le thermomètre est donc une source d’erreur potentiel. De plus, lors de l’expérience, nous avions du changer de thermomètre à plusieurs reprise en raison du fait que  la batterie mourrait. Ceci aurait donc eu une certaine répercussion lorsqu’on transcrivait la température dans nos tableaux de données. Par conséquent, les hautes valeurs obtenues pour les pourcentages d’erreurs pouvaient être causé  par le changement constant de notre thermomètre à cause de la pile qui mourrait constamment ainsi que la précision du thermomètre comme tel le degré de précision relativement faible du thermomètre. Ceci aurait pu être éviter en ayant des thermomètres avec des précisions raffinées. 
Deuxièmement, nous avions constaté lors de l’expérience que lorsque l’on fesait le transfert du métal provenant du bain marie au calorimètre, le métal perdrait une minime quantité de chaleur ce qui encore aurait pu affecter nos résultats que nous avions obtenus.  Une source  d’erreur possible est que nous aurions cru la température initiale du métal est de 100,0 oC. Ce qui est incorrecte.  Par conséquent, nous avions obtenu une variation de température relativement petit (plus grande négativement), une chaleur spécifique trop grande, et donc un pourcentage d’erreur plus grand que le pourcentage d’erreur réel (ce qui s’est produit éventuellement dans nos calculs).  Nous concluons donc que c’est une erreur de méthode. Ce qui aurait pu rendre cette erreur évitable aurait été de transférer le métal du bain au calorimètre de façon rapide.
 

Finalement, nous avions conclu que le calorimètre aurait pu être potentiellement une source lors de nos expériences en laboratoire. Il n’y avait pas d’isolant et donc le contenu était quand même d’une certaine manière exposé au milieu extérieur. Lors des réactions exothermiques (neutralisation/métal), la chaleur était perceptible en touchant le couvercle du calorimètre de l’extérieur. Ceci enchaine divers conséquence tel qu’avoir valeur trop petite pour la chaleur finale, l’énergie libérée par le zinc aurait été trop petit et la chaleur massique du zinc serait plus petite que la chaleur massique réelle (Ce qui fut le cas dans nos circonstances). Pour les deux expériences de neutralisation, la température finale dans nos calculs était trop petit et donc l’enthalpie de neutralisation était plus petite que l’enthalpie de neutralisation réelle. 
Pour le sel, le mauvais isolement du calorimètre aurait fait de sorte que nous avions obtenu une variation de température trop petite. De plus, l’énergie absorbée par la solution fut trop petite, et donc l’enthalpie de mise en solution par mole de sel fut plus petite que la valeur réelle. Ceci aurait pu être éviter en ayant un calorimètre qui isolerait mieux son énergie interne de son énergie externe. 
De plus, lors de l’expérience de la mise en solution du sel qui s’est quand même bien déroulé, le sel s’est entièrement dissous dans l’eau et donc il y a un certaine chaleur qui s’est libérée de la solution. L’enthalpie de mise en solution que nous avons obtenue était plus petite que la valeur réelle de la même façon que la source d’erreur précédente. Ceci aurait pu être la cause en grande partie du pourcentage d’erreur de 45 % que nous avons obtenus lors des calculs. Cette source d’erreur aurait pu être évitée en ayant un échantillon de sel avec des cristaux beaucoup plus raffinés. 
En dernier lieu, dans les calculs pour trouver l’enthalpie de mise en solution du sel, nous supposons que la chaleur massique de la solution est égale à la chaleur massique du sel. Cette supposition n’est pas exactement précise. La meilleure méthode aurait été de calculer les enthalpies de l’eau et du sel séparément avec leurs chaleurs massiques respectives. Puis, nous pouvons additionner les enthalpies par mol de sel.

Conclusion

La masse molaire du Zinc obtenu est de 833 g/mol, qui nous a donné un pourcentage d’erreur de 1173 %. La chaleur massique obtenue est de 0.03 J/g°C, avec un pourcentage d’erreur de 92,2%. L’enthalpie de neutralisation obtenue pour le HCl et le NaOH était de -38kJ/mol, avec un pourcentage d’erreur de 33%. L’enthalpie de neutralisation pour le HNO3 et le NaOH était de -38 kJ/mol, avec un pourcentage d’erreur de 33%. L’enthalpie de mise en solution du sel inconnu (B) était de 11 kJ/mol, avec un pourcentage d’erreur de 45%. 
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