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Objectif; En utilisant une burette, une titration d’une série de solution dans le but de comprendre l’effet de plusieurs composés, ainsi que l’influence de leur concentration dans une fiole de 10ml, sur la constante d’équilibre thermodynamique ainsi que l’énergie standard de Gibbs. Dans le but d’être le plus précis possible, des pipettes de différents volumes ont été utilisé. Il est également important de noter que les concentrations de notre HCl et de notre NaOH sont identique (1M).
Introduction; 
Dans ce laboratoire, la titration a été utilisé, une méthode utilisant de la phénolphtaléine dans le but de déterminer le point tournant d’une solution initialement basique ou acide. En effet, la phénolphtaléine est un indicateur coloré acido-basique. Lorsqu’il y a ajout de quelques gouttes de celle-ci dans une solution basique, la couleur de cette même solution devient rose tandis que dans un milieu acide, la solution garde sa couleur d’origine, plus souvent incolore. (1) La titration est une méthode utilisant une burette contenant une base ou un acide, du NaOH dans le cas de ce laboratoire, dans le but d’ajouté goutte par goutte la base dans le but de neutraliser la solution titrée. Il est possible d’observer ce changement de couleur grâce à la phénolphtaléine ajoutée. La titration est effectuée dans le but de déterminer quelle quantité d’acide est neutralisé et donc déterminer la quantité de mol d’acide acétique et d’éthanol dans notre solution. (2) Ces quantités vont ensuite être utilisés pour déterminer la valeur de la constante d’équilibre (K) ainsi que l’énergie standard de Gibbs (.(3) Théoriquement, la constante d’équilibre thermodynamique ne dépendrait que de la température. Celle-ci représente un lien entre les concentrations des éléments d’une réaction chimique. Dans notre cas cette réaction (4) est la suivante;
[image: ]

Il faut donc calculer les concentrations en prenant d’abord compte du nombre de mol de NaOH utilisé pour neutraliser nos échantillons et y soustraire tout autre présence de mol d’acide de HCl initial.
(1) nHAc = nNaOH-nHCl
nHAc= nombre de moles d’acide acétique, nNaOH=nombre de moles de NaOH, nHCl=nombre de moles d’acide
Ensuite, il faut considérer le nombre de mol d’éthanol et d’acide acétique de départ et y soustraire le nombre de mol calculé avec la formule (1).
(2) nHAcAjouté = nHAcFinal – nHAcInitial
nHAcAjouté= nombre de moles d’acide acétique créé lors de la réaction
La formule (2) s’applique également pour le nombre de mol d’éthanol. Ces moles sont le résultat de la réaction entre l’acétate d’éthyle et l’eau. Il est également possible que le nombre de moles d’acide acétique et d’éthanol diminue lors de la réaction dans le cas où l’acétate d’éthyle n’était pas présent dans la solution initiale. Il est ensuite possible d’appliquer la formule de la constante d’équilibre thermodynamique. 
(3) K=
K=Constante d’équilibre, et = concentration du premier réactif, = concentration du deuxième reactif, = concentration du premier résultant, = concentration du deuxième résultant (pour la réaction; Aa + Bb = Cc + Dd).
(4) [bookmark: _Hlk23072666]K=
K=Constante d’équilibre, = concentration en mole de l’acétate d’éthyle, = concentration en mole de l’eau,= concentration en mole de l’éthanol, =concentration en mole de l’acide acétique
Il est important de considérer le nombre de mol d’eau présent dans la solution de HCl et dans l’eau ajouté puisque l’eau réagit avec l’acétate d’éthyle pour faire la réaction chimique et fait donc partie des concentrations à considérer. Ensuite, il est possible d’utiliser cette constante dans la formule de l’énergie standard de Gibbs
(5) 
R=8.314 J/mol K, T=296K et K= constante d’équilibre thermodynamique
Le laboratoire requiert que les solutions de 10 ml soient faites 1 semaine avant la titration. Ce temps d’attente doit être atteint dans le but d’avoir une solution à l’équilibre. L’équilibre suit le principe du Chatelier qui stipule qu’un système à l’équilibre perturbé tentera de retrouver l’équilibre en agissant contre cette même perturbation. Il est donc important de laisser le temps à toutes les solutions de faire la réaction chimique nécessaire pour que celles-ci soient en équilibre lors de la titration. Il est important que l’équilibre soit atteint pour avoir une constante d’équilibre la plus précise possible. Les réactions comportent toutes du HCl qui, dans ce laboratoire, prend le rôle de catalyseur de la réaction.
Protocole: 

1) Préparer les solutions du tableau 1.
2) Bien fermer les fioles jaugées de 10 ml.
3) Lasser réagir 1 semaine.
4) Titrer 3 fois chaque solution avec du NaOH 1.0N en remuant constamment les solutions titrées.
5) Noter les résultats dans un tableau.
6) Calculer la concentration.

Résultats;
Tableau 1; Volume de composées présent dans chaque solution créée ainsi que leurs incertitudes.
	Solutions
	HCl
(ml)

	Acide acétique (ml)
	Éthanol
(ml)
	Acétate d’éthyle (ml)
	Eau
(ml)
	Volume total (ml)
	Incertitudes
(+/- X ml)

	1
	5.000
	0.000
	0.000
	0.000
	5.000
	10.000
	0.014

	2
	5.000
	0.000
	0.000
	5.000
	0.000
	10.000
	0.014

	3
	5.000
	0.000
	0.000
	4.000
	1.000
	10.000
	0.014

	4
	5.000
	0.000
	0.000
	2.000
	3.000
	10.000
	0.015

	5
	5.000
	0.000
	1.000
	4.000
	0.000
	10.000
	0.014

	6
	5.000
	1.000
	0.000
	4.000
	0.000
	10.000
	0.014

	7
	5.000
	1.000
	4.000
	0.000
	0.000
	10.000
	0.014



Tableau 2; Nombre de moles de chaque composé présent dans chaque échantillon.
	Solutions
	HCl
(+/- 0.01 mmol)
	Acide acétique (+/- 0.104 mmol)
	Éthanol
(mmol)
	Incertitude
(+/- X mmol)
	Acétate d’éthyle (mmol)
	Incertitude
(+/- X mmol)
	Eau ajoutée
(mmol)

	1
	5.0
	0.0
	0.0
	0
	0.0
	0.0
	273.8

	2
	5.0
	0.0
	0.0
	0
	51.1 
	0.5110
	0.0

	3
	5.0
	0.0
	0.0
	0
	40.9
	0.3470
	55.6

	4
	5.0
	0.0
	0.0
	0
	20.4
	0.1731
	166.7

	5
	5.0
	0.0
	17.1
	0.103
	40.9
	0.3470
	0.0

	6
	5.0
	17.4
	0.0
	0
	40.9
	0.3470
	0.0

	7
	5.0
	17.4
	68.5
	0.58
	0.0
	0.0
	0.0




Tableau 3; Volume de NaOH titré dans chaque échantillon de solutions, le nombre de moles de NaOH titré ainsi que l’incertitude
	Échantillon
	Volume initial (+/-0.05ml)
	Volume final (+/-0.05ml)
	 (+/-0.05ml)
	Incertitude
(+/- X ml)
	Nombre de mole de NaOH 1N (mmol)
	Moyenne de nombre de mole de NaOH 1N(mmol)
	Incertitude
(+/- X ml)

	1.1
	6.70
	7.70
	1
	
	1.00
	
	

	1.2
	7.20
	8.40
	1.20
	
	1.20
	1.10
	

	1.3
	5.30
	6.40
	1.1
	
	1.00
	
	

	2.1
	7.70
	15.55
	7.85
	
	7.85
	
	

	2.2
	8.40
	15.95
	7.55
	
	7.55
	7.65
	

	2.3
	6.40
	13.95
	7.55
	
	7.55
	
	

	3.1
	15.60
	22.25
	6.65
	
	6.65
	
	

	3.2
	15.95
	22.70
	6.75
	
	6.75
	6.75
	

	3.3
	13.95
	20.80
	6.85
	
	6.85
	
	

	4.1
	22.25
	26.90
	4.65
	
	4.65
	
	

	4.2
	22.70
	27.35
	4.65
	0.07
	4.65
	4.65
	0.07

	4.3
	20.80
	25.50
	4.70
	
	4.70
	
	

	5.1
	26.90
	32.75
	5.85
	
	5.85
	
	

	5.2
	27.30
	33.4
	6.10
	
	6.10
	5.88
	

	5.3
	25.50
	31.25
	5.70
	
	5.70
	
	

	6.1
	32.75
	41.95
	9.20
	
	9.20
	
	

	6.2
	33.40
	43.05
	9.65
	
	9.65
	9.43
	

	6.3
	31.25
	40.7
	9.45
	
	9.45
	
	

	7.1
	26.70
	29.50
	2.80
	
	2.80
	
	

	7.2
	34.30
	37.20
	2.90
	
	2.90
	2.90
	

	7.3
	34.10
	37.10
	3.00
	
	3.00
	
	



Tableau 4; Nombre de mol de HCl calculé expérimentalement avec les solutions 1.1, 1.2, 1.3 en sachant que n NaOH = n HCl.
	Échantillon
	 (ml)
	Nombre de mole de NaOH 1N (mol)
	Moyenne de nombre de mole de NaOH 1N (mol)
	Nombre de mole de HCl dans 2 ml de solution (mol)
	Nombre de mol de HCl dans 10ml de solution

	1.1
	1
	0.00100
	
	
	

	1.2
	1.20
	0.00120
	0.00110
	0.00110
	0.00550

	1.3
	1.1
	0.00100
	
	
	



Tableau 5 ; Concentration de HCl expérimentalement trouvé à partir du nombre de mol de NaOH.
	Échantillons
	Molarité (M) 
	Incertitude (+/- M)

	Moyenne de 1
	1.10
	0.014



Tableau 6; Nombre de mol d’acide acétique présente dans les échantillons par rapport a la quantité de mol de NaOH et de HCl également présent. Ce nombre peut être trouvé en soustrayant n de NaOH à n de HCl.
	Échantillon
	 (ml)
	Incertitude
(+/- X ml)
	Nombre de mole de NaOH 1N (mmol)
	Nombre de mole de HCl (mmol)
	Nombre de mole d’acide acétique dans 2ml (mmol)
	Incertitude
(+/- X mmol)
	Nombre de mol d’acide acétique dans 10ml (+/-0.495mmol)

	1.1
	1
	
	1.00
	1.00
	0.000
	
	0.000

	1.2
	1.20
	
	1.20
	1.20
	0.000
	
	0.000

	1.3
	1.1
	
	1.00
	1.00
	0.000
	
	0.000

	2.1
	7.85
	
	7.85
	1.10
	6.750
	
	33.750

	2.2
	7.55
	
	7.55
	1.10
	6.450
	
	32.250

	2.3
	7.55
	
	7.55
	1.10
	6.450
	
	32.250

	3.1
	6.65
	
	6.65
	1.10
	5.550
	
	27.750

	3.2
	6.75
	
	6.75
	1.10
	5.650
	
	28.250

	3.3
	6.85
	
	6.85
	1.10
	5.750
	
	28.750

	4.1
	4.65
	
	4.65
	1.10
	3.550
	
	17.750

	4.2
	4.65
	0.07
	4.65
	1.10
	3.550
	0.099
	17.750

	4.3
	4.70
	
	4.70
	1.10
	3.600
	
	18.000

	5.1
	5.85
	
	5.85
	1.10
	4.750
	
	23.750

	5.2
	6.10
	
	6.10
	1.10
	5.000
	
	25.000

	5.3
	5.70
	
	5.70
	1.10
	4.600
	
	23.000

	6.1
	9.20
	
	9.20
	1.10
	8.100
	
	40.500

	6.2
	9.65
	
	9.65
	1.10
	8.550
	
	42.750

	6.3
	9.45
	
	9.45
	1.10
	8.350
	
	41.750

	7.1
	2.80
	
	2.80
	1.10
	1.700
	
	8.500

	7.2
	2.90
	
	2.90
	1.10
	1.800
	
	9.000

	7.3
	3.00
	
	3.00
	1.10
	1.900
	
	9.500



Tableau 7; Concentration de l’éthanol, l’acide acétique, l’eau et de l’acétique d’éthyle à l’équilibre utilisé pour le calculer de la constance d’équilibre de thermodynamique.
	Échantillons
	 mol
	 mol
	 mol
	 mol
	Échantillon
	 mol
	 mol
	 mol
	 mol

	2.1
	0.03375
	0.03375
	0.01736
	0.24525
	5.1
	0.04085
	0.02375
	0.01715
	0.25525

	2.2
	0.03225
	0.03225
	0.01885
	0.24675
	5.2
	0.04210
	0.02500
	0.01590
	0.25400

	2.3
	0.03225
	0.03225
	0.01885
	0.24675
	5.3
	0.04010
	0.02300
	0.01790
	0.25600

	3.1
	0.02775
	0.02775
	0.01315
	0.30685
	6.1
	0.02310
	0.04050
	0.01780
	0.25590

	3.2
	0.02825
	0.02825
	0.01265
	0.30635
	6.2
	0.02535
	0.04275
	0.01555
	0.25370

	3.3
	0.02875
	0.02875
	0.01215
	0.30585
	6.3
	0.02435
	0.04175
	0.01655
	0.25465

	4.1
	0.01775
	0.01775
	0.00265
	0.42795
	7.1
	0.05960
	0.00850
	0.00890
	0.28790

	4.2
	0.01775
	0.01775
	0.00265
	0.42795
	7.2
	0.05950
	0.00900
	0.00840
	0.28740

	4.3
	0.01800
	0.01800
	0.0024
	0.42770
	7.3
	0.05900
	0.00950
	0.00790
	0.28690


Tableau 8; Constante d’équilibre calculés à partir des concentration déterminé grâce à une ICE table, l’énergie standard calculé avec la formule  en considérant que R = 8.314 J/mol K et T = 296K et les incertitudes de chaque valeur.
 
	Échantillons
	Constantes d’équilibre calculés
	Moyenne des constantes d’équilibre calculés
	Incertitude
(+/- X)
	Énergie standard de Gibbs calculé 
	Moyenne de l’énergie standard de Gibbs calculé (J)
	Incertitude
(+/- XJ)

	2.1
	3.730
	
	
	-3239.610
	
	

	2.2
	4.470
	4.220
	0.007
	-3684.989
	-3536.00 
	0.17

	2.3
	4.470
	
	
	-3684.989
	
	

	3.1
	5.240
	
	
	-4076.114
	
	

	3.2
	4.856
	4.864
	0.006
	-3888.821
	-3888.00
	0.15

	3.3
	4.496
	
	
	-3699.26
	
	

	4.1
	3.600
	
	
	-3152.306
	
	

	4.2
	3.600
	3.450
	0.02
	-3152.306
	-3049.00
	0.49

	4.3
	3.170
	
	
	-2839.269
	
	

	5.1
	4.510
	
	
	-3706.913
	
	

	5.2
	3.840
	4.439
	0.005
	-3311.132
	-3654.00
	0.12

	5.3
	4.968
	
	
	-3944.936
	
	

	6.1
	4.869
	
	
	-3895.400
	
	

	6.2
	3.629
	4.231
	0.005
	-3172.051
	-3531.00
	0.12

	6.3
	4.194
	
	
	-3528.145
	
	

	7.1
	5.05
	
	
	-3985.224
	
	

	7.2
	4.50
	4.530
	0.004
	-3701.450
	-3708.00
	0.10

	7.3
	4.04
	
	
	-3436.080
	
	



Tableau 9; Moyenne de toutes les constantes d’équilibre et de toutes les énergies standard de Gibbs
	Moyenne de K
	Incertitude
	Moyenne de  
	Incertitude

	4.302
	0.004
	-3561.00
	0.10



Tableau 10; Incertitude des instruments utilisés.
	Instrument
	Incertitude (+/- X ml)

	Pipette 1 ml
	0.006

	Pipette 2 ml
	0.006

	Pipette 3 ml
	0.01

	Pipette 5 ml
	0.01

	Burette
	0.02




Calculs
Tableau 1 Calculs;
1) Incertitude du tableau 1

= +/- 0.014 ml
Tableau 2 Calculs;
2) Nombre de mol de HCl calculé avec la concentration donnée (1N=1M)
nHCl = C*V
nHCl = 1M * 0.005L
nHCl = 5mmol
3) Nombre de mol d’éthanol, acétate d’éthyle et l’eau calculé avec leur densité respective
Éthanol; 0.789 g/ml, acétate d’éthyle; 0.9006 g/ml, eau; 1 g/ml (5)
Exemple éthanol; 0.789g/ml et 46.07g/mol
Masse éthanol par ml = 0.789g/ml * 1 ml
= 0.789 g
nÉthanol = 0.789g / (46.07g/mol)
= 17.1 mol
4) Exemple d’incertitude 
Nb de mol calculé * incertitude du volume = 17.4 mmol * 0.006ml = +/-0.1044 mmol
   Tableau 3 Calculs;
5) Nombre de moles de NaOH titrées (1N = 1M)
C*=nNaOH
1M * 0.001L =  nNaOH
nNaOH = 0.00100 mol
Moyenne; (0.0010+0.00120+0.00100)/3=0.00110 mol
6) Exemple d’incertitude
mmol
    Tableau 4 Calculs;
7) Nombre de mol de HCl dans 2 ml trouvé expérimentalement grâce à l’essai 1
Moyenne de nNaOH = nHCl
=0.00110 mol dans 2 ml
8) Nombre de mol de HCl dans 10 ml de solution
nHCl 2ml *5 = 0.00110 mol * 5 =0.00550 mol
     Tableau 5 Calculs;
9) Concentration de HCl trouvé expérimentalement grâce au nombre de mol de NaOH
(0.0055 mol * 1000ml)/5ml = 1.1 M
      Tableau 6 Calculs;
10) Nombre de mol d’acide acétique en utilisant nHCl et nNaOH
nNaOH – nHCl = nAcideAcétique
0.00785 mol – 0.00110 mol = 0.00675 mol dans 2 ml
0.00675 mol * 5 = 0.03375 mol dans 10 ml

11)  Incertitude de nombre de mol d’acide acétique exemple

Incertitude dans 10ml = 0.099 mmol * 5 = 0.495 mmol
      Tableau 7 Calculs;
12)  Exemple de tableau ICE pour trouver la constante d’équilibre pour l’échantillon 2.1
[image: ]
13) Nombre de mol d’eau dans 5ml d’HCl
nHCl titré * 36.45 g/mol = 0.0055 mol *36.45 g/mol = 0.200 g dans 5 ml
Masse HCl = 1.04g/ml * 5 ml = 5.218 g de HCl
(5.218 g -0.200 g)/18 g/mol =0.279 mol de H2O
14)  Exemple de calcul de la constante d’équilibre pour l’échantillon 2.1
K=
K=
15) Exemple de calcul pour l’énergie standard de Gibbs pour l’échantillon 2.1 en considérant que
R = 8.314 J/mol K et que T = 296 K
-8.314 J/mol K * 296 K * ln3.73 = -3239.61 J
16) Exemple incertitude de K
 =
 =mmol

17)  Exemple incertitude pour l’énergie standard de Gibbs pour l’échantillon 2
R*T*= 8.314 J/mol K * 296 K *0.00007mol = 0.17 J
Graphiques
Graphique 1; Valeur de K selon l’échantillon titré
[image: ]Légende;
    = valeurs de K pour chaque échantillon.
     = courbe linéaire représentant la comparaison des valeurs de K entre elles. La pente théorique est de 0.

Graphique 2; Valeur d’énergie standard de Gibbs selon la constante d’équilibre de chaque solution titrée.
[image: ]Légende;
    = valeurs de K pour chaque échantillon.
     = courbe linéaire représentant la comparaison des valeurs d’énergie standard de Gibbsentre elles. La pente théorique est de 0.

Discussion:
Les constantes K calculées peuvent être considéré comme semblable. Pourtant, comme il est possible de le voir dans le graphique 1 la moyenne des constantes des échantillons 3 et 4 pourraient être considéré comme des données aberrantes. En effet dans un graphique où les valeurs de K de chaque échantillon sont comparées, la courbe formée devrait avoir une pente de 0. Ceci est la cause du lien entre la constante d’équilibre et la température. Théoriquement, K n’est affecté que par la température. Donc, s’il est considéré que la température est restée constante tout le long de la semaine d’attente ainsi que lors de la titration, les valeurs de K devraient être identiques. Si les incertitudes et les imprécisions des instrument sont pris en compte, il est comprenable d’avoir une petite différence entre ces données, comme il est possible d’observer entre les échantillons pour chaque titration. Également, la courbe observée dans le graphique a une pente de 0.0183. Il est donc possible de voir une légère augmentation de la constante avec les échantillons. Également, comme l’énergie standard de Gibbs est inversement lié à la constante d’équilibre, un déclin de l’énergie dans le graphique peut être remarqué. Ces différences peuvent être causé par l’imprécision des pipettes et même d’une contamination à cause des pompes à pipette. Effectivement, certaines des pompes étaient pleines de solution liquide inconnu, ce qui a pu contaminer certaines de nos solutions et donc modifier le nombre de moles de NaOH nécessaire au titrage de celles-ci. Également, il y a toujours une plus grosse source d’erreur avec la burette cas il y a une erreur humaine à prendre en compte lorsque le volume est observé et noté. Si un catalyseur n’avait pas été ajouté lors de cette expérience, cela n’aurait pas eu d’effet sur notre constante d’équilibre (6) mais cela aurait seulement ralentit la réaction et obligé une attente de plus d’une semaine pour atteindre l’équilibre et donc avoir des résultats précis. Donc, la titration avait été fait avant que l’équilibre soit atteint, les concentrations en mol trouvé n’aurait peut-être utilisé dans l’équation (4) mentionné dans l’introduction car celles-ci ne représentent pas l’équilibre. Si une augmentation de la précision dans ce laboratoire était voulu, il serait possible d’utiliser des instruments laissant une plus petite marge d’erreur. Il faudrait également trouver une autre façon que la burette pour la titration car celle-ci créée une grosse incertitude non seulement à cause de son incertitude (0.05) mais également à cause de l’erreur humaine présente. Les valeurs théoriques de K et de l’énergie standard de Gibbs sont de 4.8 et de -3953.52 respectivement. Ces données ont été trouver à une température différente de la nôtre, soit 303.15K comparé à notre 296K. (7) Cette différence de température peut expliquer notre légère différence de valeur de K avec celle théorique. Il faut également considérer l’influence des incertitudes.
Questions; 


1. Si les solutions sont suffisamment diluées, la constante d’équilibre thermodynamique K pour cette réaction est :K = ((acétate éthyle)(H2O))/((Acide acétique)(CH3CH2OH))(8)

2. Quelle est la relation entre l’énergie standard de Gibbs ΔGº et K ?ΔGº = RTln(K)

3. Quel est le catalyseur de la réaction en question ?Le HCl servira de catalyseur dans cette réaction.

4. Le principe de Le Chatelier stipule que :Lorsqu’un système à l’équilibre est perturbé, celui-ci tentera de retrouver son équilibre en réagissant contre cette perturbation.

5. Comment pouvez-vous déterminer la valeur de K en vous servant de l’équipement et des produits chimiques disponibles ?  Combien de temps faudra-t-il pour atteindre l’équilibre ?  À quoi servent la solution de NaOH et la phénolphtaléine ?Titrage avec le NaOH de 1.0N jusqu’à changement de couleur créé par la phénolphtaléine (rose). Pour ensuite calculé le nombre de moles titré et soustraire à se nombre le nombre de moles de HCl présent dans la solution.


6. Comment déterminerez-vous le nombre de moles d’acide acétique dans chaque mélange ?7 solutions seront préparés qui irons à l’équilibre au cours d’une semaine pour ensuite revenir et trouver la concentration de l’éthanol, l’acide acétique, acétate d’éthyle et trouver notre K. La phénolphtaléine et le NaOH serviront à faire le titrage des solutions.


7. Calculez le nombre de moles d’acide acétique si 22.5 ml de NaOH 1.00 N sont utilisés pour titrer un échantillon de 10.0 ml contenant du HCl 1.50 N jusqu’au point d’équivalence.1 N × 22.5 ml = 1.5 N × 10 ml+ 10 ml × X
X=0.75M


8. Quels calculs ou quelles analyses graphiques devrez-vous effectuer pour détermine K ?Analyse de la quantité de base par rapport au réactifs initial (fait la première semaine)
Calculé le nombre de moles de NaOH titré dans le premier échantillon. Ce nombre sera égale au nombre de moles de HCl présent dans l’échantillon. Ensuite soustraire le nombre de moles de NaOH trouvé dans les prochains échantillons au nombre de moles moyen de HCl trouvé pur avoir la quantité de moles d’acide acétique. Ce nombre de moles d’acide acétique à l’équilibre peut ensuite être soustrait au nombre de moles d’acide acétique de départ pour trouver le nombre de moles ajouté et pouvoir trouver les concentrations de l’éthanol, de l’acétate d’éthyle et de l’eau à l’équilibre. Ces concentrations peuvent ensuite être placé dans la formule de la constante d’équilibre
4)K=


9. Quels calculs ou quelles analyses graphiques devrez-vous faire afin d’obtenir ΔGº de la réaction ?  Devez-vous effectuer une autre expérience ?Les résultats de K seront utilisés pour ensuite les utilisées dans la formule stipuler dans la question 2.


10. Vous déterminerez la valeur de K pour six mélanges réactionnels différents.  Rappelez-vous que les solutions doivent être diluées.  Complétez les tableaux suivants.  (Indice : référez-vous à l’exemple ci-dessous).  La première solution servira à déterminer la normalité exacte de la solution de HCl, et donc la masse et le nombre de moles d’eau dans la solution de HCl.
Tableau 1. Volumes des réactifs (en ml) des mélanges réactionnels.
	Entrée
	HCl 1 N
	Acide acétique
	Éthanol
	Acétate d’éthyle
	Eau
	Volume total

	1
	5
	0
	0
	0
	5
	10

	2
	5
	0
	0
	5
	0
	10

	3
	5
	0
	0
	4
	1
	10

	4
	5
	0
	0
	2
	3
	10

	5
	5
	0
	1
	4
	0
	10

	6
	5
	1
	0
	4
	0
	10

	7
	5
	1
	4
	0
	0
	10



Tableau 1002.  Moles des réactifs (mmol) des mélanges réactionnels.
	Entrée
	HCl 1 N
	Acide acétique
	Éthanol
	Acétate d’éthyle
	Eau

	1
	5.0
	0.0
	0.0
	0.0
	273.8

	2
	5.0
	0.0
	0.0
	51.1 
	0.0

	3
	5.0
	0.0
	0.0
	40.9
	55.6

	4
	5.0
	0.0
	0.0
	20.4
	166.7

	5
	5.0
	0.0
	17.1
	40.9
	0.0

	6
	5.0
	17.4
	0.0
	40.9
	0.0

	7
	5.0
	17.4
	68.5
	0.0
	0.0


11) À quoi devriez-vous porter une attention particulière dans votre procédure afin d’obtenir des résultats précis et reproductibles ? Il faudra faire particulièrement attention au volume de NaOH que noté pour avoir une différence de volume précise. Une attention particulière doit également être porté à l’intensité de la couleur rose créer par la phénolphtaléine lors du titrage. Il serait idéal d’avoir une couleur très peu intense. Il est également important de remuer la fiole lors de la titration pour avoir des résultats plus précis.


Conclusion;
[bookmark: _GoBack]En conclusion, grâce à la titration, il a été possible de déterminer que les valeurs moyennes de K étaient de 4.22,4.864, 3.450, 4.439, 4.231 et 4.530. Ceci pour une moyenne de 4.302, ce qui est 89% de la valeur théorique. Il a également été possible de déterminé nos valeurs d’énergie standard, étant de -3536.00, -3888.00, -3049.00, -3654.00, -3531.00, -3708.00. Ceci pour une moyenne de -3561.00, ci qui représente 90% de la valeur théorique trouvé.
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(6) Wouters, J. Concentré De Chimie; Presses universitaires de Namur: Namur, 2015; pp. 217-219.
(7) Golikova, Alexandra, Samarov, Artemiy, Trofimova, Maya, Rabdano, Sevastyan, Toikka, Maria, Pervukhin, Oleg, and Toikka, Alexander. Chemical Equilibrium for the Reacting System Acetic Acid–Ethanol–Ethyl Acetate–Water at 303.15 K, 313.15 K and 323.15 K. Journal of Solution Chemistry. Vol. 46. New York: Springer US, 2017. https://doi.org/10.1007/s10953-017-0583-1.
(8) Ribeyre, T. Chimie; De Boeck: Louvain-la-Neuve, 2014; p. 193.




[image: ]

[image: ][image: ][image: ] 
2

image3.png
Valeur de K

Valeur de K & partir de I'échantillon

,0183x + 4,2067

.

Série1

2 a 6 B
Echantillons

.- Lingaire (série1)




image4.png
Delta G

-1000

-1500

2000

2500

-3000

-3500

Valeur de Delta G a partir des échantillons

o sériel

.- Lingaire (série1)
11,314x - 3509,8

Echantillon




image5.jpeg
3

RS2 D)

| §
& (ST SIS «Mgoooo\\
%o?ﬁﬂfoﬁi >
< Lt
i R S, P \

= , Kelw MS:.TS?{Y
m(}gsszwz e





image6.jpeg
[ Ve inikedd

¥ :. ! ,Z;(a,,:’;l@
Tz 34,80 i
13 | 3498

Lt OV |nwb de mat| MO opmneg
2.8 |0.c228¢ ’

559‘126 2,90 |0-002% | O.007230

3:\1‘\6g 1 '3,,"” Vs 00300





image7.jpeg
q

®
®
o ® 7 V4
o °
° = o
® o 4% 10
® w2 A
: a =
= £y » jo
e o # (O
-
° . B
e = . K
™ Bokecen |
] ‘
‘, . F o Preparer. s solbion & dewn 1
~ 1o e bl Uy Fow )‘“’7" dx oml

e @ > e ] s .
f: G b by sadhess  awe do NeOH A LON .
. 5= Mok s resulieds -
e G- Cleder o Comumbubion o reponive  avr questions
® N , . 2
. - . - § 2
. Somd . Chwponter S L2 Zoorwzsze. .
' Lotk Losscer s 4 ‘
- Anses . Hamodin o 20C0RYI6RT7. .
. o B . - . e .
&,, (//14;1/0‘6 Chons i 3 sy

i T
.
- -
®




image8.jpeg
“u

Diba _avee (0 ml_few.

|
. i
P | U -
g_’ a1 3 e/l P Teeony KA
#77 g,g\/u»i«\\ml viome_inibd | i ok | QY ("")‘ nouk o | O alag
@ | AV [ Sse [ \ ,_
| P N 2N B I WS
Ty — L2 | S50 |Ago |
D’f' 2,0 1% | 8ss |
9 17 .o | is9s |
(AR oido | 13as |
H’ s | seee | mas |
1% 7 57 o usey | P j &
P 5 3,95 aow | i
f k%) q,gg
| H_’z‘ er ,wo E B
| ! 25,50 | 470

I

)

POV Y qQv. ez | N
5 [ ; . \ | 0k o cous 10 coFEST
%, . 3 | 2 : 0, vy1 115\ \0 00‘“YA ,!du

WAL





image1.png
+  CHyCHz0H

0
_CH,CH. +  H0
H3C” OH chJ\D 22




image2.jpeg
£104 HC = e H,o

\ o o 0.0%1 0.218
C__+5.0%535 “0.0%F_ ~G.03%5  ~0 0333
e .0%3K 033 0.0R2 (8. UYS




