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1. BUT DU TP :

  * Obtention de la constante d’étalonnage du calorimètre utilisé. 

  * Détermination des chaleurs de dissolution du magnésium et de 
     L’oxydo de magnésium dans l’acide chlorhydrique aqueux.

  * Déduction d’enthalpie de combustion du magnésium. 

    Mg (s) + ½ O2  (g)   —> MgO (s).

3. DETERMINATION DE LA CONSTANTE D’ETHALONAGE 

DU CALORIMETRE :

3.1 : MATERIELS UTILISEES :

    * Calorimètre.

    * Thermomètre.

    * Eprouvette graduée.

    * Becher.

    * Pissette d’eau distillée.

    * Entonnoir.
3.2 : MANIPULATION : 

          Au début, on lave le vase intérieur du calorimètre à l’eau de robinet ;
   ensuite on le rince à l’eau distillé. 

   En mesure la température initial dans le calorimètre à vide (Température
   ambiante) à l’aide de thermomètre et après en prend la pissette à l’eau 

   distillé et on verse 100ml d’eau distillé dans l’éprouvette graduée , ensuite

   on le verse dans le bicher pour qu’on puissent le chauffé jusqu’à T2=50°C

   et puis en verse la solution( l’eau chaud) rapidement dans le calorimètre  

   à l’aide d’un entonnoir pour que T2 ne basse pas ou dessous de 50°C et après 

   en agit pondant 5 minutes pour que l’équilibre thermique s’établisse et enfin 

   on mesure la temperature.t3 à l’aide d’un thermomètre.  

  3.3 : METHODE DE CALCUL:   

  3.3.1 : Calculons la chaleur cédé par l’eau chaud :  

   Donnée : V (H2O)=100ml =100g=m (H2O).
   T1=10°C, T2=50°C, T3=42°C.  
   On utilisons la formule suivante : 

              Q = m c(eau).∆T1    avec : ∆T1= T3- T2. 
  On calcule ∆T1 :
                ∆T1= 42-50=-8°C              ∆T1=-8°C.

  On calcule Q :

                    Q = 100.1.(-8) =-800 cal.         Q =-800 cal.

  3.3.2 : Calculons la constante d’étalonnage C du calorimètre :
    On utilise la formule suivante : 

                 C = -Q/ ∆T2       avec :   ∆T2 =T3- T1.
    On calcule  ∆T2 :
                        ∆T2 =42-10 = 32°C =32°K.            ∆T2 = 32°K.

   On calcule C :

                     C = -(-800)/32 = 25 cal/K.
 C =25 cal/K.

4. DETERMINAION DES CHALEURS DE DISSOLUTION DU MAGNESIUM ET DE L’OXYDO DE MAGNESIUM DANS L’ACIDE 

CHLORHYDRIQUE AQUEUX :
  4.1 : DISSOLUTION DU MAGNESIUM DANS L’ACIDE              CHLORHYDRIQUE :
  4.4.1 : Matériels utilisées : 
  * Calorimètre.
  * Solution d’acide chlorhydrique ( HCl).

  * Eprouvette graduée.

  * Thermomètre.

  * Poudre de magnésium.

  * capsule.

  * Balance technique.

  4.1.2 : Manipulation : 

        1er étape :
       On lave le vase intérieur du calorimètre à l’eau de robinet, ensuite en le 

   rince à l’eau distillé. 

       En verse 100ml d’une solution d’acide chlorhydrique (1M) ; préalablement 

   mesuré à l’aide d’une éprouvette graduée dans le calorimètre puis en note   

   la température initiale T1 de l’acide( Température ambiante).

   2ème  étape :
       On pèse 0,5g de poudre de magnésium dans la capsule à l’aide d’une 

   balance technique, ensuite en le verse dans calorimètre à l’aide d’un  

   entonnoir avec l’acide du 1er étape puis en agitent après la fermeture  

   de calorimètre, les deux solutions qui sont dans le calorimètre jusqu’à ce  

   que le magnésium soit dissout ; enfin en note la température final T4  

   ( Température maximale) et on déduit la réaction qui se déroule est :

          Mg (s) + 2 HCl ―> MgCl2 (aqueux) +H2. ……… ∆H1.

  4.2: DISSOLUTION DE L’OXYDO DE MAGNESIUM DANS L’ACIDE

         CHLORHYDRIQUE :
  4.2.1 : Matériels utilisées :
  * Calorimètre.

  * Solution d’acide chlorhydrique.

  * Eprouvette graduée.

  * Thermomètre.

  * Oxyde de magnésium.

  * Capsule.

  * Balance technique.

 4.2.2 : Manipulation :

       1er étape :
     On lave le vase intérieur du calorimètre à l’eau de robinet, ensuite en le 
  rince à l’eau distillée.  

     On verse 100ml d’une solution d’acide chlorhydrique (1M) préalablement

  mesuré à l’aide d’une éprouvette graduée dans le calorimètre puis en note   

  la température initial T1 de l’acide (Température ambiante).

  2ème étape :

     On pèse environ 0,5 g d’oxyde de magnésium dans la capsule à l’aide d’un

  entonnoir avec la solution de la 1er étape, puis en agitent après avoir fermé

  le calorimètre, les deux solutions qui sont dans le calorimètre jusqu’à ce que 
  l’oxyde de magnésium soit déssout ; enfin en note la température finale T5

  ( Température maximale) et en déduit la réaction qui se déroule est :

              MgO (s) + 2 HCl (aqueux) ―> MgCl2 (aqueux) +H2O (l). …   ∆H2.

  4.3 : METHODE DE CALCUL :
  4.3.1 : Détermination de la chaleur de dissolution du magnésium :  

    D’après les formules : 
               Q1= -[C + C(solution)].∆T3         avec :     ∆T3= T4-T1. 

    Et : C(sol)= [m(solution) + m1].C(solution).

                     C(sol) = C(eau) = 1 cal/g.K.                     T1= 16°C.

                     C = 25 cal/K.                                             T4= 34°C.

                     m(solution) =100g. 

                     m1= 0.5g. 

  On calcule ∆T3 :

                     ∆T3 = 34- 16 = 18°C = 18°K.             ∆T3 =18°K.

  On calcule C(solution) :

                  C(sol) = [ 100 + 0.5 ].1 = 100.5 cal/K.      C(sol) = 100.5 cal/K.

  On calcule Q1 :

                  Q1 =-(25 + 100.5).18 = - 2259 cal.           Q1 = - 2259 cal.

  Et de suite, on a :

                    1 cal. ——————> 4.18 J

                 -2259 cal. —————> X
         => X= (-2259.4,18)/1= - 9442,62 J 
  Donc : Q1= - 9442,62 J

 L’enthalpie molaire de dissolution du Mg dans HCl : 
   D’après la formule :

               ∆H1=Q1/n1.                   avec : n1= m1/M1.

                                    m1=0.5g.

                                    M1=24.3 g/mol.

                                    Q1= -9442,62 J

  On calcule n1 :

       n1= 0.5/24.3 = 0.0205 moles.

  On calcule ∆H1 :

                     ∆H1= - 9442,62/0,0205 = - 460615,609 J/mol.
  Donc :      ∆H1= -460615,609 J/mol = 460.615 Kj/mol.
 4.3.2 : Détermination de la chaleur de dissolution de l’oxyde de magnésium :

     D’après les formules :

                            Q2= -[ C + C(solution)].∆T4.         avec :    ∆T4=T5- T1.

    Et :          C(solution) = [ m(solution) + m2].C(solution).

                              C(sol)= C(eau)=1 cal/g.K.
                              m(sol)= 100g.                           T5= 20°C.

                              m2= 0.5g.                                  T1= 10°C.

                              C = 25 cal/K.

  On calcule  ∆T4 :

                     ∆T4= 20-10=10°C = 5°K.
  On calcule C(solution) :

                       C(sol)=( 100 + 0.5).1= 100.5 cal/K.

  Donc : Q2= -( 100,5 + 25).10 = - 1255 cal. 

  Et on a : 

              1 cal. ————> 4.18 J

             -1255 cal. ———> X

      => X= (-1255.4,18)/1 = -5245, 9 J

  Donc :      Q2= -5245, 9 J

 L’enthalpie molaire de dissolution du MgO dans O2 :
     D’après la formule : 
               ∆H2= Q2/n2.           avec : n2= m2/M2.

                         m2= 0.5g.
                         M2=40.3g/mol.

                         Q2=-5245.9 J

  On calcule n2 :

                    n2 = 0.5/40.3 = 0.01241 moles.              n2 = 0.01241 moles.

 =>         ∆H2= -5245.9/0.01241= -422715.552 J/mol.
  Donc :      ∆H2= -422715.552 J/mol = 422.715 Kj/mol.

 4.4 : Déduction de l’enthalpie de combustion ( ∆H) de magnésium dans O2 : 
  D’après cette équation :
      MgO (s) + ½ O2 (g) ————> MgO (s)
        ∆H° =  ∆H°f [MgO](s) -   ∆H°f[Mg](s) – ½  ∆H°f [O2](g)

  Comme: ∆H°f[MgO](s) = 0 =  ∆H°f[O2](g)

  =>  ∆H° = ∆H°f[MgO](s) = - 601.7 Kj.
  Donc:  ∆H° = -601.7 Kj.

  Calculons  ∆H d’après les tables Thermodynamiques :    

     A l’aide des tables thermodynamiques :
   Premièrement, il faut calculer  ∆H à l’aide de l’équation suivante :

              ∆H=  ∆H1- ∆H2 +∆H3.

     ∆H1= - 460615.609 J/mol = 460.615 Kj/mol. 

     ∆H2= -422715.552 J/mol = 422.715 Kj/mol.
     ∆H3= -284 Kj.

           ∆H= -460.615 + 422.715- 284 = - 321.9 Kj/mol.
   Donc :  ∆H= -321.9 Kj/mol.

   * Comparaison entre les valeurs expérimentales et la valeur littérature :  
    Les deux valeurs sont proche même si on trouve une différence entre eux,   
   Et ça est due aux facteurs d’influence qui influx sur l’expérience. 
   * Les facteurs influençant l’expérience :

    ° Les erreurs commises lors de l’expérience :
- la pèse de la masse de Mg et MgO.

- la mesure du volume d’acide chlorhydrique (HCl).

    ° Les pertes thermique.

    ° Les erreurs systématiques et aléatoires commise pendant la manipulation.  

    ° Le changement du facteur de température par rapport aux conditions 
       normales.
