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Objectif :
		Cette expérience a pour but de déterminer le coefficient d’activité moyen  pour des solutions contenant l’acide chlorhydrique dilué à différentes concentrations, ainsi que la constante de Debye-Hückel A et le potentiel standard (Eo) de la réaction. On va avoir recours aux pipettes volumétriques (5mL, 10mL, 30mL, 50mL); un bain d’eau thermostatée; 15 fioles volumétriques de 100mL; une cellule électrochimique (Pt|H2(1atm)|HCl(aq)|AgCl|Ag); une solution d’acide chlorhydrique 0.1000M; un voltmètre et de l’eau MilliQ. 

Introduction
		L’électrochimie est la relation entre la chimie et l’électricité. L’électrochimie fait référence aux systèmes hétérogènes avec deux extrémités des matériaux conducteurs électroniques comme des métaux, soit un des conducteurs doit être un conducteur ionique d’électrolyte. La cellule électrochimique est utilisée pour étudier les phénomènes électriques des réactions. Elle a deux électrodes, soit des conducteurs métalliques, en contact avec un électrolyte, soit le conducteur ionique, et un circuit externe. Il y a un compartiment anodique où se produit la demi-réaction d’oxydation et le compartiment cathodique où se produit la demi-réaction de réduction. 
Oxydation (anode) : 
Réduction (cathode) : 
	La cellule galvanique va produire l’électricité à partir des réactions spontanées quand les électrodes sont connectées électriquement. Elle converti l’énergie chimique en énergie électrique, le type de cellule utilise pour ce laboratoire est Pt|H2(1atm)|HCl(aq)|AgCl|Ag. 

		L’équation de Nernst est une équation de dérivée de l’énergie libre de Gibbs sous des conditions standard. Elle a été nommée après un chimiste allemand appelé Walther Nernst, c’est lui qui a formulé cette équation. L’équation de Nernst permet de déterminer le potentiel d’une cellule sous des conditions non-standards. Elle relie le quotient de la réaction au potentiel de la cellule mesuré, grâce à cela on peut déterminer les constantes d’équilibre.
   (1)
  (2)
		Dans une substance en solution, il va y avoir des interactions entre le soluté-solvant et soluté-soluté. Par conséquent la disponibilité de la substance à réagir dans une réaction va varier dépendamment de sa concentration dans la solution. L’activité d’une solution d’une espèce chimique est l’écart entre ses propriétés sous état standard et ses propriétés dans une solution.

	Où  est l’activité de l’espèce chimique,  est le coefficient d’activité et est la concentration de l’espèce chimique. Le coefficient d’activité doit se situe entre 0 et 1, lorsqu’il est égal à 1, les solutions sont idéales. L’activité n’a pas de dimension, les solutions diluées (< 10-3 mol/L), l’activité sera proche de la concentration. L’activité est proportionnelle à la concentration et peut être modifier par le coefficient d’activité. 


		La loi limitante de Debye-Hückel permet de déterminer le coefficient d’activité d’un ion dans une solution diluée. Cette loi considère seulement les interactions électrostatiques entre les ions, une extrapolation de l’équation de Debye-Hückel donne le coefficient d’activité moyen. 

	Lors de cette expérience, on va appliquer ces notions afin de déterminer les différentes propriétés d’une espèce chimique en solution 

Protocole 
1. On va commencer avec la solution aqueuse la plus dilue pour faire ceci il faut utiliser les pipettes volumétriques, une fiole volumétrique, du HCl 0.1000M et de l’eau MilliQ.
2. Il y a 5 entrées pour les différentes concentrations de HCl après dilution. Pour chaque entrée, on prépare 3 échantillons avec les mêmes volumes d’eau MilliQ et d’HCl pour s’assurer d’avoir les mesures les plus précises. 
3. Avec une pipette volumétrique, mesurer 5 mL d’HCl 0.1000M que tu rajoute à la fiole volumétrique de 100mL. Après, compléter le volume avec l’eau MilliQ jusqu’au trait de jauge. Fermer la fiole et l’agiter plusieurs fois.
4. Transférer cela dans un bécher pour le premier échantillon, ensuite mettre la solution dans le compartiment des électrodes. 
5. Connecter le flux d’hydrogènes aux électrodes et s’assurer que les électrodes sont bien submergées dans la solution. 
6. Brancher le voltmètre de façon parallèle, que les fils soient bien connectés puis noter le potentiel. 
7. S’assurer laisser reposer la solution avant de mesurer le potentiel pour avoir des conditions standard (Température et pression).
8. Effectuer la même démarche pour les 2 autres échantillons avec les mêmes volumes de l’entrée #1.
9. Après chaque changement de dilution, rincer les électrodes avec une petite quantité de la solution diluée.
10. Refaire les étapes 3 à 9 pour les entrées 2 à 5 avec les nouveaux volumes (voir tableau1).
11. Effectuer un titrage avec de l’échantillon #5 pour connaitre la concentration réelle de HCl. 
Tableau 1. Incertitude des instruments.
	Instrument
	Incertitude (+/-)

	Pipette volumétrique 5mL
	0.01mL

	Pipette volumétrique 10mL
	0.02mL

	Pipette volumétrique 30mL
	0.03mL

	Pipette volumétrique 50mL
	0.05mL

	Fiole volumétrique 100mL
	0.08mL

	Burette 50mL
	0.05mL



Tableau 2. Volume d’HCl dans les échantillons et l’incertitude associée aux pipettes volumétriques. 
	Entrées
	Essaie
	Volume HCl 0.1000M
	Incertitudes (+/-)

	
1
	1a
	
5 mL
	
0.01mL

	
	1b
	
	

	
	1c
	
	

	
2
	2a
	
15 mL
	
0.02mL

	
	2b
	
	

	
	2c
	
	

	
3
	3a
	
20 mL
	
0.03mL

	
	3b
	
	

	
	3c
	
	

	
4
	4a
	
35 mL
	
0.03mL

	
	4b
	
	

	
	4c
	
	

	
5
	5a
	
50 mL
	
0.05mL

	
	5b
	
	

	
	5c
	
	



Tableau 3. Valeurs de dilution de l’acide chlorhydrique 0.100M dans l’eau MilliQ. Potentiel électrique mesure en fonction de la concentration d’HCl dans la solution.
	Essaie
	Concentration HCl (M)
	Voltage (V)
	Incertitude (+/-)

	1a
	0.0005
	0.6027
	

	1b
	0.0010
	0.5704
	

	1c
	0.0050
	0.4874
	

	1d
	0.0100
	0.4535
	

	1e
	0.0500
	0.3789
	

	2a
	0.0005
	0.6024
	

	2b
	0.0010
	0.5705
	

	2c
	0.0050
	0.4871
	

	2d
	0.0100
	0.4557
	

	2e
	0.0500
	0.3786
	



Tableau 4. Valeurs de A, activité du HCl (aHCl) et coefficients d’activités (𝛾) expérimentales.
	Essaie
	𝛾
	Emoyen
(V)
	Écart-type de E
	A (kg1/2mol1/2)
	Incert. A(+/-)
	
(V)
	aHCl
	amoyen
	Écart-type de aHCl

	1a
	1.22
	



0.50

	



0.08
	

-0.49
	



0.07
	0.22
	6.10x10-4
	



1.32x10-2
	



1.97x10-2

	1b
	1.14
	
	
	
	
	0.22
	1.14x10-3
	
	

	1c
	1.15
	
	
	
	
	0.22
	5.75x10-3
	
	

	1d
	1.11
	
	
	
	
	0.22
	1.11x10-2
	
	

	1e
	0.95
	
	
	
	
	0.22
	4.75x10-2
	
	

	2a
	1.23
	
	
	

-0.49
	
	0.22
	6.15x10-4
	
	

	2b
	1.14
	
	
	
	
	0.22
	1.14x10-3
	
	

	2c
	1.16
	
	
	
	
	0.22
	5.80x10-3
	
	

	2d
	1.07
	
	
	
	
	0.22
	1.07x10-2
	
	

	2e
	0.96
	
	
	
	
	0.22
	4.80x10-2
	
	




	Figure 1. Ce graphique montre la relation entre le coefficient d’activité et la concentration d’HCl dans la solution. On voit que plus la concentration de l’acide diminue plus le coefficient d’activité approche 0. 


	Figure 2. Ce graphique montre la relation entre la variation d’activité et la concentration d’HCl dans la solution. Plus la concentration augmente plus il y a de variation dans l’activité de l’acide. 
	
Calculs :
Coefficient d’activité de l’essai 1b

	Le coefficient d’activité de l’essai 1b est 1.14

Potentiel moyen de la cellule


	Le potentiel moyen de la cellule est 0.50

Écart-type de l’essai 1

	L’écart-type du potentiel de la cellule est 0.08

Activité d’HCl de l’essai 1b


	L’activité du HCl est de 6.10x10-4

Discussion :

		En comparant les valeurs expérimentales de E0 aux valeurs théoriques, on s’aperçoit qu’elles sont très similaires. Soit +0.2223V la valeur théorique du potentiel standard et +0.222V la valeur expérimentale du potentiel standard. En conséquent, l’écart-type est très petit (0.08) ce qui veut dire que les valeurs des deux extrêmes sont proche de la moyenne. Donc, les valeurs sont peu dispersées autour de la moyenne, soit 0.50V. En sachant que la valeur théorique de A est 0.509 kg1/2mol1/2, la valeur expérimentale calcule n’est pas aucunement proche de celle-ci, soit -0.49 kg1/2mol1/2, la pente du graphique. 

		Par contre, on s’intéresse à la valeur absolue de la pente, soit 0.49 kg1/2mol1/2, ce qui est en accord avec la théorie. En observant le figure 1, on voit que plus l’acide chlorhydrique est dilué, plus la concentration est faible, plus log 𝛾 approche 0, donc plus le coefficient d’activité s’approche de 1. La loi de Debye-Hückel s’applique seulement à des concentrations faibles car plus la concentration augmente plus log 𝛾 devient plus négative mais cela va changer à une valeur positive.  

		À haute concentration, la force ionique augmente aussi et log 𝛾 devient plus grand que 1. Ce qui veut dire que l’activité est plus grande que la concentration.  Cette loi est limitante car plus les charges ioniques sont grandes, plus on dévie de la théorie et la théorie prédit un logarithme négatif. Soit 𝛾 plus petit que 1, les ions entourés de l’atmosphère ont un plus petit potentiel chimique quand 𝛾 est inférieure à 1. 

		La figure 2 démontre que plus la concentration de HCl augmente, plus la variation de l’activité augmente aussi. Cela est dû au fait qu’a haute concentration, l’interaction ion-ion est plus significative que l’interaction ion-solvant. En conséquent, il y a une plus grande variation d’activité est détecté lorsque la concentration est élevée.    
	
		Il est très probable qu’il y ait eu des erreurs expérimentales lors du laboratoire. L’expérience compte sur le fait qu’elle se déroule sous des conditions standard, alors si la température ambiante n’était pas exactement 250C et que la pression n’était pas 1amt, les résultats recueillis seraient faux. 	

Conclusion

		En conclusion, il n’y a pas de solution sans solvant alors on ne peut pas ignorer ses effets. Pour cette expérience, le solvant était l’eau, d’où on a tiré la valeur théorique de A, soit 0.509 kg1/2mol1/2 à 250C. D’autant plus, le solvant affect la concentration effective, donc l’activité de l’espèce chimique. La force ionique est affecté par la concentration, plus la concentration augmente plus la force ionique augmente. De plus, lorsqu’on augmente la concentration, il y a moins de solvant libre disponible ce qui diminue l’activité du solvant mais en augmentant l’activité du soluté. Dans ce cas, cette expérience a marché car les valeurs expérimentales de E0 et A étaient similaires aux valeurs théoriques, soit 0.222V et 0.49 kg1/2mol1/2 respectivement. Les valeurs littéraires de E0 et A étant 0.2223V et 0.509 kg1/2mol1/2, respectivement. Bref, les conclusions sont tous cohérents avec la littérature.  
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Annexe 1 : Questions pré-lab
1. 

2. 

3. [bookmark: OLE_LINK1]

4. 

5. 

6. 

7. Oxydation (anode) :  
Reduction (cathode) :    
Réaction globale :

8. 
9. (

10. 




11. 

12. ) 

13. On mesure la concentration du HCl, alors on peut faire varier son activité. On fait une analyse graphique où  et x = [HCl]1/2 

14. Pas besoin de faire une autre expérience car les valeurs de gamma sont obtenues par les graphiques

15. Mesurer potentiel à température et pression standard (250C et 1 atm), pas besoin de blanc car expérience peut marcher avec concentration aussi bas que 0.0005M

16. La précision est importante, s’assurer qu’il n’y a pas d’autre ions dans solution. Rincer les électrodes à chaque changement dilution. Complètement submerger les électrodes dans solution pour s’assurer rx se passe. Besoin ajuster le flux d’hydrogène à faible après premier 15mins (doit voir des bulles). Laisser solution reposer dans bain d’eau pour s’assurer que la température est à250C

17. Jeter les déchets dans les contenants appropriés, soit les déchets organiques dans le contenant organique et les déchets inorganique dans le contenant inorganique


Annexe 2 : Protocole non-modifié
Version 1
1. En premier, il faut monter la cellule électrochimique dans un bain themrostaté. Elle a 2 compartiments d’électrodes, soit la cathode et l’anode. Les 2 sont entouré de solution aqueuse dans ce cas si le HCl étalonné. 
2. On va commencer avec la solution aqueuse la plus dilue pour faire ceci il faut utiliser les pipettes volumétriques, HCl 0.1000M et de l’eau déionisée.
3. Il faut 5 échantillons HCl dilue et on fait 3 essaie par échantillon. Dans un bécher, mesurer 50 mL d’eau déionisée et 5.0 mL d’HCl 0.1000M à l’aide des pipettes volumétriques.
4. Ajouter cette solution dans le compartiment des électrodes, s’assurer que les électrodes sont bien submergées dans la solution. Brancher le voltmètre de chaque extrémité des électrodes puis mesurer le potentiel électrochimique. S’assurer laisser reposer la solution avant de mesurer le potentiel pour avoir des conditions standard (Température et pression) 
5. Effectuer 2 autres essaies avec la même dilution d’HCl qu’a l’étape 3, ensuite rincer les électrodes avec un petite quantité de la solution dilue.
6. Mesurer 10 mL HCl 0.1000M et 50 mL d’eau déionisée dans un bécher, ajouter les solutions dans les compartiments et mesure le potentiel électrochimique. Faire ceci 2 autres fois puis rincer les électrodes avec la même solution. 
7. Faire la même chose qu’à l’étape 6 mais avec 20mL HCl 0.1000M et 50 mL d’eau déionisée
8. Suivre les mêmes étapes avec 30 mL HCl 0.1000M et 50 mL d’eau déionisée. Aussi avec 40 mL HCl 0.1000M et 50 mL d’eau déionisée.
9. Effectuer un titrage avec l’échantillon #5, mettre 50 mL de NaOH dans une burette sur un support universel, ensuite ajouter quelques gouttes de phénolphtaléine à l’échantillon #5. Ouvrir le robinet et laisser le NaOH couler dans la solution, noter le volume initial et final au point virage.

Version 2
1. On va commencer avec la solution aqueuse la plus dilue pour faire ceci il faut utiliser les pipettes volumétriques, HCl 0.1000M et de l’eau MilliQ.
2. Il y a 5 entrées pour les différentes concentrations de HCl après dilution. Pour chaque entrée, on prépare 3 échantillons avec les mêmes volumes d’eau MilliQ et d’HCl pour s’assurer d’avoir les mesures les plus précises. 
3. Avec une pipette volumétrique, mesurer 5 mL d’HCl 0.1000M et 50 mL d’eau MilliQ. Pour une meilleure précision, ajout l’eau MilliQ jusqu’à la bar du volume totale, soit 55 mL.
4. Transférer cela dans un bécher pour le premier échantillon, ensuite mettre la solution dans le compartiment des électrodes. 
5. Connecter le flux d’hydrogènes aux électrodes et s’assurer que les électrodes sont bien submergées dans la solution. 
6. Brancher le voltmètre de façon parallèle, que les fils soient bien connectés puis noter le potentiel. 
7. S’assurer laisser reposer la solution avant de mesurer le potentiel pour avoir des conditions standard (Température et pression).
8. Effectuer la même démarche pour les 2 autres échantillons avec les mêmes volumes de l’entrée #1
9. Après chaque changement de dilution, rincer les électrodes avec une petite quantité de la solution diluée.
10. Refaire les étapes 3 à 9 pour les entrées 2 à 5 avec les nouveaux volumes (voir tableau1).
11. Effectuer un titrage avec de l’échantillon #5 pour connaitre la concentration réelle de HCl. 

Coefficient d'activité en fonction de la concentration

essai 1	
2.2360679774997897E-2	3.1622776601683791E-2	7.0710678118654752E-2	0.1	0.22360679774997896	8.6070323206183977E-2	5.8045850434938921E-2	6.0607950976309166E-2	4.6107130555266648E-2	-2.2329884799170179E-2	essai 2	
2.2360679774997897E-2	3.1622776601683791E-2	7.0710678118654752E-2	0.1	0.22360679774997896	8.8605936072277486E-2	5.7200756482388482E-2	6.3143383951730372E-2	2.7512284813476024E-2	-1.9793853417695535E-2	  𝐶^(1/2) HCl


log  𝛾HCl




Variation de l'activité en fonction de la concentration


2.4999999999999999E-7	9.9999999999999995E-7	2.5000000000000001E-5	1E-4	2.5000000000000005E-3	0.21210000000000001	0.2155	0.2152	0.21690000000000001	0.22500000000000001	
2.4999999999999999E-7	9.9999999999999995E-7	2.5000000000000001E-5	1E-4	2.5000000000000005E-3	0.21179999999999999	0.21560000000000001	0.21490000000000001	0.21909999999999999	0.22470000000000001	  𝐶^(2) HCl


Variation de l'activité





