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Objectif : 
	Cette expérience a pour but de trouver l’énergie standard de Gibbs et la constante d’équilibre thermodynamique (K) de la réaction de l’acide acétique et l’éthanol pour former de l’eau et l’acétate d’éthyle. D’autant plus que cette réaction se fera sous catalyse acide. On aura besoin d’une burette de 50 mL; une pipette volumétrique de 1 mL et 5 mL; un erlenmeyer de 150 mL; un support universel; sept éprouvettes et un bécher de 250 mL.
Introduction : 
	La constante d’équilibre thermodynamique (Keq) est associée à une réaction qui se fait en état d’équilibre. Pour qu’il y ait un équilibre, il faut que la variation d’énergie libre dans la réaction soit nulle. L’énergie libre de Gibbs ( est une fonction d’état établit par le physicien Josiah Willard Gibbs. À température et pression constante, l’énergie libre de Gibbs permet d’étudier l’énergie qui n’est pas dépensé sous forme de chaleur. La plupart des systèmes tendent vers un état d’équilibre, car c’est plus stable. Le plus qu’on se rapproche de l’équilibre, le plus que l’énergie potentielle diminue, alors la capacité d’avoir un travail utilise basse. 

Où  est l’énergie potentielle du système, T est une température constante et  est l’entropie du système (énergie dépensée sous forme de chaleur). Il y aussi la variation d’énergie libre à l’état standard () où les composés sont plus stables à une température et pression normale. Soit une température de 25 et une pression de 1 atm et cette réaction donne des produits à l’état standard également. On dit que la réaction est spontanée quand  car en ce moment le système est instable et quand , le système a besoin de plus d’énergie externe pour que le processus marche. La relation entre la variation d’énergie libre de Gibbs et la variation d’enthalpie standard est donnée par la formule suivante :

, où est la constante des gaz (8.314 Jmol-1K-1), T est la température absolue en Kelvin et Q est le quotient réactionnel. On peut diriger la spontanéité de la réaction en manipulant la valeur de Q dans la direction désirée. i.e. si Q est négatif, on peut rendre Q >>1 pour que RT ln Q soit plus positif. Lorsqu’il y a un équilibre, la variation d’énergie libre de Gibbs est nulle par conséquent, il y a un équilibre entre la réaction et la réaction opposée. Soit, 

À l’équilibre Q=K alors on peut substitue K dans l’équation ci-dessus, quand K > 1, sera négatif et l’équilibre ira vers les produits. Lorsque K < 1,  est positif alors l’équilibre va vers les réactifs.
	La constante d’équilibre thermodynamique (Keq) est le rapport entre la concentration des produits et la concentration des réactifs. L’équilibre est lorsque la vitesse de la réaction directe est égale à la vitesse de la réaction inverse. Les concentrations des réactifs et produits seront constants lorsqu’on atteint l’équilibre. Pour une réaction donnée,


Où a; b; c; d sont les coefficients et [A]; [B]; [C]; [D] sont les concentrations.
Procédure :
1. Tout d’abord, il faut préparer les échantillons des 7 entrées. En regardant le tableau1, tu trouver les volumes de chaque réactif nécessaire. Comme c’est des petits volumes, on utilise une pipette volumétrique pour mesurer les volumes avec un e meilleur précision.
2. La première et la deuxième entrée servent à trouver la concentration du HCl et de l’acétate d’éthyle respectivement.
3. En commençant par la 3e entrée, mélanger 2mL d’acide acétique avec 3mL d’éthanol dans un erlenmeyer de 150mL. Puis y ajouter 5mL d’HCl pour augmenter la vitesse de réaction en agitant lentement. Faire 2 autres essais avec cet échantillon
4. Procéder de la même façon pour les autres entrées (4 à 7). Une fois fini, laisser les réactifs reposer jusqu’à ce que l’équilibre soit atteint et ceci prend une semaine.
5. Pendant que les réactifs reposent, il faut installer la burette sur le support universel
6. Ensuite, mesurer 50mL de NaOH, notre neutralisant, dans la burette. On peut laisser drainer un peu de NaOH pour enlever les bulles d’air dans un bécher de 250 mL. Il faut s’assurer de noter le volume initial et final. 
7. Avant de procéder au titrage, s’assurer de mettre quelques gouttes (3-5 gouttes) de notre indicateur, la phénolphtaléine, dans les réactifs pour pouvoir observer le point de virage des réactifs. 
8. Prenez le mélange réactionnel de la 3e entrée, placer l’erlenmeyer sous la burette et ouvrir le robinet tranquillement et laisser le NaOH couler dans le mélange réactionnel en agitant doucement.
9. Noter le volume du NaOH lorsque le mélange commence à devenir rose (observe des taches) et ralentir l’écoulement de la solution à 0.5 mL jusqu’à ce que tout le mélange devienne rose. Noter le volume finale à ce moment-ci. 
10. Répétez les étapes 6 à 8 avec les autres échantillons du tableau1. À la fin de l’expérience, disposer des déchets dans les contenants appropriés.
La procédure a beaucoup changé de la 1e à la 2e semaine. Celle du début était très minime, il y avait des détails sur la préparation des échantillons qui manquaient, comme la verrerie utilisée. On ne faisait qu’un essaie par échantillon, le volume initial et final de NaOH n’était pas noté et le temps indique pour atteindre l’équilibre n’était pas assez.
Tableau 1 : incertitudes 
	Instrument 
	Incertitude (+/-)

	1 mL pipette volumétrique
	0.006 mL

	2 mL pipette volumétrique
	0.006 mL

	3 mL pipette volumétrique
	0.01 mL

	4 mL pipette volumétrique
	0.01 mL

	5 mL pipette volumétrique
	0.01 mL 

	Burette 50mL
	0.1 mL


Tableau 2 : Volume de chaque réactif utilisé pour chacun des échantillons et l’incertitude associée aux pipettes pour faire les solutions.
	Échantillons
	Volume
HCl(mL)
	Volume
EtOH(mL)
	Volume
HAc(mL)
	Volume
EtAc(mL)
	Volume
H2O(mL)
	Volume
Total (mL)
	Incert. (+/-)

	1
	5
	0
	0
	0
	5
	10.0
	0.014

	2
	5
	0
	0
	5
	0
	10
	0.014

	3
	5
	0
	0
	4
	1
	10
	0.014

	4
	5
	0
	0
	2
	3
	10
	0.015

	5
	5
	1
	0
	4
	0
	10
	0.014

	6
	5
	0
	1
	4
	0
	10
	0.014

	7
	5
	4
	1
	0
	0
	10
	0.014

	8
	5
	5
	0
	0
	0
	10
	0.014

	9
	5
	1
	4
	0
	0
	10
	0.014

	10
	5
	3
	2
	0
	0
	10
	0.015

	11
	5
	0
	4
	1
	0
	10
	0.014

	12
	5
	2
	2
	1
	0
	10
	0.015


Tableau 3 : Nombre de moles présent dans chaque solution pour chacun des réactifs utilisés. Le nombre de moles pour chaque solution contenant une concentration initiale a été déterminé en multipliant la concentration initiale par le volume de l’échantillon. Les moles pour les solutions sans concentration initial ont été trouver en multipliant la densité de la solution par le volume de l’échantillon puis en divisant par la masse molaire the la solution. Les moles de l’eau présent dans l’acide ont été additionne au nombre de moles total de l’eau.
	Échantillons
	n
 de HCl (mmol)
	n 
d’acide acétique (mmol)
	n d’éthanol (mmol)
	n 
d’Acétate d’éthyle (mmol)
	n
 d’eau (mmol)

	1
	15.0
	0
	0
	0
	533.8

	2
	15.0
	0
	0
	51.2
	257.9

	3
	15.0
	0
	0
	40.9
	313.2

	4
	15.0
	0
	0
	20.5
	257.9

	5
	15.0
	0
	17.1
	40.9
	257.9

	6
	15.0
	17.4
	0
	40.9
	257.9

	7
	15.0
	17.4
	68.5
	0
	257.9

	8
	15.0
	85.6
	0
	0
	257.9

	9
	15.0
	69.6
	17.1
	0
	257.9

	10
	15.0
	34.8
	51.4
	0
	257.9

	11
	15.0
	69.6
	0
	10.2
	257.9

	12
	15.0
	34.8
	34.3
	10.2
	257.9


Tableau 4 : Montant de NaOH nécessaire pour titre chaque échantillon à l’aide d’une burette de 50 mL. La burette a été rempli de 0.978M de NaOH et a servi de titre 10 mL de chaque échantillon. Il y a eu 3 à 4 essaies par échantillon pour essayer de répliquer les résultats obtenus. L’incertitude associée a chaque titration est données dans le tableau.
	Mélanges
	Essaie
	Volume initiale NaOH (mL)
	Volume finale NaOH (mL)
	Volume totale NaOH (mL)
	Incert. (+/-)

	
1
	A
	7.0
	22.3
	15.3
	0.02

	
	B
	1.0
	16.2
	15.2
	0.02

	
	C
	12.2
	27.6
	15.4
	0.02

	
	D
	23.1
	38.4
	15.3
	0.02

	
2
	A
	3.2
	49.0
	45.8
	0.02

	
	B
	2.0
	48.5
	46.5
	0.02

	
	C
	2.0
	48.3
	46.3
	0.02

	
	D
	1.0
	47.9
	46.9
	0.02

	
5
	A
	3.3
	41.7
	38.4
	0.02

	
	B
	1.2
	39.5
	38.3
	0.02

	
	C
	5.4
	44.0
	38.6
	0.02

	
10
	A
	1.2
	38.2
	37
	0.02

	
	B
	3.4
	40.4
	37
	0.02

	
	C
	2.5
	39.9
	37.4
	0.02

	
12
	A
	3.3
	48.4
	45.1
	0.02

	
	B
	2.6
	48.3
	45.7
	0.02

	
	C
	1.1
	46.8
	45.7
	0.02



Tableau 5 : Le montant moyen de HCl présent dans 10 mL d’un échantillon est déterminé par titration des solutions 1A, 1B, 1C et 1D. Comme l’équilibre est seulement présent entre le NaOH et le HCl, les moles de NaOH utilises pour le titrage de cette solution va être égal aux moles de HCl dans cette même solution. On trouve qu’il y a 14.96 mmol d’HCl dans chaque échantillon.

	Échantillons
	Volume NaOH pour titrage (mL)
	Incert. Volume (+/-)
	n
NaOH pour titrage (mmol)
	n
HCl dans 10mL (mmol)

	1A
	15.3
	0.02
	14.96
	14.96

	1B
	15.2
	0.02
	14.86
	14.86

	1C
	15.4
	0.02
	15.06
	15.06

	1D
	15.3
	0.02
	14.96
	14.96

	
	
	
	
	14.96



Tableau 6 : nombre de moles d’HCl et l’acide acétique dans chaque solution. Le premier échantillon a été utilisé pour déterminer le montant d’HCl exacte dans chaque échantillon. On a déterminé le nombre de moles moyen de NaOH présent dans chaque échantillon grâce aux 4e essaies de l’échantillon 1, soit 14.96 mL. On assume que cette valeur soit présente dans chaque échantillon car le HCl agit comme le catalyseur acide de l’équilibre. Pour le nombre de moles d’acide acétique pour les échantillons 1;2;5;10;12, le nombre de moles de NaOH utilise pour le titrage est soustrait par le nombre de moles de HCl qui est présent dans chaque échantillon pour donner le nombre de moles d’acide acétique présent.

	Mélanges
	Essaie
	Volume totale NaOH (mL)
	Incert. (+/-)
	n
NaOH pour titrage (mmol)
	n
HCl dans 10mL (mmol)
	n
 Acide acétique (mmol)

	
1
	A
	15.3
	0.02
	14.96
	14.96
	0.00

	
	B
	15.2
	0.02
	14.86
	14.86
	0.00

	
	C
	15.4
	0.02
	15.06
	15.06
	0.00

	
	D
	15.3
	0.02
	14.96
	14.96
	0.00

	
2
	A
	45.8
	0.02
	44.79
	14.96
	29.83

	
	B
	46.5
	0.02
	45.47
	14.96
	30.51

	
	C
	46.3
	0.02
	45.28
	14.96
	30.32

	
	D
	46.9
	0.02
	45.86
	14.96
	30.90

	
5
	A
	38.4
	0.02
	37.55
	14.96
	22.59

	
	B
	38.3
	0.02
	37.45
	14.96
	22.49

	
	C
	38.6
	0.02
	37.75
	14.96
	22.79

	
10
	A
	37
	0.02
	36.18
	14.96
	21.22

	
	B
	37
	0.02
	36.18
	14.96
	21.22

	
	C
	37.4
	0.02
	36.57
	14.96
	21.61

	
12
	A
	45.1
	0.02
	44.10
	14.96
	29.14

	
	B
	45.7
	0.02
	44.69
	14.96
	29.73

	
	C
	45.7
	0.02
	44.69
	14.96
	29.73





Tableau 7 : Résultats des constantes d’équilibre et l’énergie libre de Gibbs pour les échantillons 2;5;10;12. Les constantes d’équilibres ont été déterminé en utilises les tableaux ice pour trouver la concentration finale des produits et réactifs. Avec les concentrations finales, on a déterminé la constante d’équilibre, K, en divisant la concentration des produits par la concentration des réactifs. La constante d’équilibre moyenne et l’écart-type a été déterminé, ensuite on a trouvé l’énergie libre de Gibbs pour chaque échantillon en solvant pour -RTlnK (où R=8.314 J/mol*K, T=298K). Cela a permis de déterminer l’énergie libre de Gibbs et l’écart-type moyen. 

	Mélanges
	Essaie
	Constante d’équilibre
	Constante d’équilibre moyenne
	Écart-type de constante d’équilibre
	Énergie libre de Gibbs (J)
	Énergie libre de Gibbs moyenne (J)
	Écart-type énergie libre de Gibbs

	
2
	A
	5.48
	
5.13
	
0.27
	-4214.6
	
-4049.7
	
130.25

	
	B
	5.05
	
	
	-4012.2
	
	

	
	C
	5.17
	
	
	-4070.3
	
	

	
	D
	4.83
	
	
	-3901.8
	
	

	
5
	A
	4.80
	
4.78
	
0.10
	-3886.3
	
-3877.4
	
49.903

	
	B
	4.87
	
	
	-3922.2
	
	

	
	C
	4.68
	
	
	-3823.6
	
	

	
10
	A
	-1.23
	
-1.23
	
0.01
	
	
	

	
	B
	-1.23
	
	
	
	
	

	
	C
	-1.24
	
	
	
	
	

	
12
	A
	-1.07
	
-1.08
	
0.01
	
	
	

	
	B
	-1.08
	
	
	
	
	

	
	C
	-1.08
	
	
	
	
	


	En observant mon tableau 7, on voit la valeur de Kavg est presque similaire pour les échantillons 2 et 5, soit 5.13 et 4.78 respectivement. Les valeurs positives de K > 1 indiquent que l’équilibre va tendre vers les produits et que sera négatif. Pour les échantillons 10 et 12, la valeur de Kavg est négative (K < 1) ce qui veut dire que l’équilibre va vers les réactifs. Comme, on a des valeurs négatives de K, il est impossible de calculer car ln d’une valeur négative n’existe pas. En me basant sur la valeur théorique de K, soit 4, on peut voir que les valeurs expérimentales des échantillons 2 et 5 se rapproche de celle-ci. Surtout l’échantillon 5, la valeur expérimentale de Kavg est de 4.78. Le fait d’avoir une valeur négative pour la constante d’équilibre peut être survenu d’une erreur dans les calculs ou même que les valeurs expérimentales n’étaient pas assez précises. 

Calculs

i) Constante d’équilibre

Tableau ICE : Échantillon 12C

	
	CH3COOH
	CH3CH2OH
	CH3COOCH2
	H2O

	I
	34.8
	34.3
	10.2
	257.9

	C
	+x
	+x
	-x
	-x

	E
	64.53
	64.03
	-19.53
	228.17






ii) Énergie libre de Gibbs



L’énergie libre de Gibbs pour l’échantillon 2A.

iii) Trouver le nombre de mole avec une concentration donnée




Le nombre de moles d’HCl dans 10mL de solution

iv) Trouver le nombre de mole avec un volume et la densité 
Échantillon 2 : acétate d’éthyle



Le nombre de moles d’acétate d’éthyle est 51.2 mmol

v) Trouver le nombre de moles moyen d’HCl dans chaque échantillon de 10mL




Pour cette équilibre 1 mol NaOH = 1 mol HCl, donc le nombre de moles d’HCl présent est 14.96mmol.

Le nombre de moles d’HCl dans 10 mL d’une solution a été déterminer en faisant la moyenne des valeurs obtenues pour les 4 essaies de l’échantillons 1. Alors, le nombre de moles moyen d’HCl est 14.96 mmol.

vi) Trouver le nombre de moles d’acide acétique pour chaque échantillon








Le nombre de moles d’acide acétique dans l’échantillon 2A est 29.83 mmol.



vii) Trouver l’écart-type 

Où N est le nombre de mesure, x – xavg est la différence entre une mesure et la moyenne de toutes les mesures.


Conclusion

	Lors de cette expérience, on a pu déterminer la constante d’équilibres de 5 échantillons chacun avec 2 ou 3 essaies. Ainsi que la variation d’enthalpie standard. On a constante que 2 de nos échantillons avaient une constante d’équilibre négatives donc il était impossible de déduire la variation d’enthalpie standard. Par contre, les échantillons 2 et 5 qui ont réussi indiquent que l’équilibre va se diriger vers les produits.
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[bookmark: _GoBack]Annexe 2 : Questions pré-lab

1. 

2. 

3. 

4. Il faut tout d’abord préparer les échantillons, dans ce cas si, il y en a 7. Ensuite procéder au titrage avec le NAOH pour trouver les concentrations manquantes. 

5. Une semaine

6. Le HCl sera le catalyseur et va augmenter la vitesse de réaction

7. Le NAOH et le phénolphtaléine vont servir à calculer le montant d’acide nécessaire car 1 mole de base : 1 mole d’acide. Ils sont utilisés lors du titrage.

8. Après le titrage, le nombre de moles final contient du HCl et de l’acide acétique. Alors, il faut soustraire le nombre de moles HCl du nombre de moles de NaOH.

9. 



10. 
	I
	34.8 mmol
	51.4 mmol
	0
	0

	C
	-x
	-x
	+x
	+x

	E
	34.8-x
	51.4-x
	x
	x





11. 

12.  Tableau 1. Volumes des réactifs (en ml) des mélanges réactionnels.
	Entrée
	HCl 3M
	Acide acétique
	Ethanol
	Acetate d’éthyle
	Eau
	Volume total

	1
	5
	0
	0
	0
	5
	10

	2
	5
	0
	0
	5
	0
	10

	3
	5
	2
	3
	0
	0
	10

	4
	5
	3
	2
	0
	0
	10

	5
	5
	0
	1
	3
	1
	10

	6
	5
	2
	1
	2
	0
	10

	7
	5
	1
	2
	0
	2
	10



Tableau 2. Moles des réactifs (en mmol) des mélanges réactionnels.
	Entrée
	HCl 3M
	Acide acétique
	Ethanol
	Acetate d’éthyle
	Eau

	1
	15
	0
	0
	0
	0.277

	2
	15
	0
	0
	51.2
	0

	3
	15
	34.8
	51.4
	0
	0

	4
	15
	52.2
	34.3
	0
	0

	5
	15
	0
	17.1
	30.7
	0.06

	6
	15
	34.8
	17.1
	20.5
	0

	7
	15
	17.4
	34.3
	0
	0.11



13. -     On doit faire au moins 3 essais par échantillon
· On doit étiqueter nos contenant pour ne pas mélanger les solutions/réactifs
· La première entrée sert à trouver la concentration exacte de HCl
· Surveiller attentivement la fin de la réaction avec le changement de couleur

14. On peut supposer que la température et la pression vont rester constante pour que l’expérience puisse fonctionner.

15. Disposer les déchets dans les contenants appropriés, soit déchets inorganiques; organiques ou solides.


Protocole :

11. Tout d’abord, il faut préparer les échantillons des 7 entrées. En regardant le tableau1, tu trouver les volumes de chaque réactif nécessaire. Comme c’est des petits volumes, on peut utiliser les cylindres gradués qu’on va étiqueter pour ne pas se tromper de solution.
12. La première et la deuxième entrée servent à trouver la concentration du HCl et de l’acétate d’éthyle respectivement.
13. En commençant par la 3e entrée, mélanger 2mL d’acide acétique avec 3mL d’éthanol dans un erlenmeyer de 150mL. Puis y ajouter 5mL d’HCl pour augmenter la vitesse de réaction en agitant lentement. Faire 2 autres essais avec cet échantillon
14. Procéder de la même façon pour les autres entrées (4 à 7). Une fois fini, laisser les réactifs reposer pour une dizaine de minutes.
15. Pendant que les réactifs reposent, il faut installer la burette sur le support universel
16. Ensuite, mesurer 50mL de NaOH, notre neutralisant, dans la burette. On, peut placer un petit bécher sous le robinet pour ajuster le volume de la burette à zéro. Il faut s’assurer de noter le volume initial et final. 
17. Prenez le mélange réactionnel de la 3e entrée, placer l’erlenmeyer sous la burette et ouvrir le robinet tranquillement et laisser le NaOH couler dans le mélange réactionnel en agitant doucement.
18. Noter le volume du NaOH lorsque le mélange commence à devenir rose (observe des taches) et ralentir l’écoulement de la solution à 0.5 mL jusqu’à ce que tout le mélange devienne rose. Noter le volume finale à ce moment-ci. Cela prend environ une semaine pour que la réaction atteint l’équilibre. 
19. Répétez les étapes 6 à 8 avec les autres échantillons du tableau1. À la fin de l’expérience, disposer des déchets dans les contenants appropriés.




