
LE BOLIDE AU MÉTHANOL

Corrigé

1. Observations ?

2. FM = ?, FE = ?

Données du problème

% m/m C = 37,5%

% m/m O = 49,9%

% m/m H = 12,6%

Mcombustible = 32,042 g/mol

Supposons 100 g de combustible

Donc      mc = 37,5 g
      mo = 49,9 g             mH = 12,6 g

Trouvons le nombre de moles de chaque élément dans cette masse de combustible :

	NC =
	37,5 g de C
	x
	1 mol de C
	=
	3,12 mol

	
	
	
	12,011 g de C
	
	(3,122138)


et

	NO =
	49,9 g de O
	x
	1 mol de O
	=
	3,12 mol

	
	
	
	15,9994 g de O
	
	(3,118867)


et

	NH =
	12,6 de H
	x
	1 mol de H
	=
	12,5 mol

	
	
	
	1,00794 g de H
	
	(12,500744)


Donc la formule empirique est   C3,12/3,12H12,5/3,12O3,12/3,12  =   C1H4O1  ou   FE = CH4O
N.B. Les indices peuvent être arrondis puisqu’ils sont très près d’un nombre entier :les différences sont sur les 4ième ou 5ième chiffres significatifs et sont peut être dues aux incertitudes expérimentales de l’appareil. Attention toutefois, lorsque les différences sont sur les dixièmes : à ce moment, il faut probablement multiplier tous les indices pour obtenir la formule empirique.

	Sachant que FM = (FE)x    où   x =
	M composé
	= 
	32,042 g/mol
	 = 1

	
	M formule chimique
	
	32,042 g/mol
	


Donc FM = FE, la formule empirique de même que la formule moléculaire est CH4O.

Cette molécule est du méthanol, qu’on retrouve, entre autres, dans du combustible à fondue et du liquide lave-glaces pour voiture. En chimie organique, pour ne pas la confondre avec d’autre molécules ayant la même formule empirique, on note souvent la formule comme suit : CH3OH (formule semi-développée)

3. CH4O (combustible) et O2 (comburant). Toute combustion implique toujours un comburant. La plupart du temps, celui-ci est l’oxygène de l’air, qu’on retrouve sous forme diatomique (O2). La flamme qui allume le bolide n’est pas un réactif comme tel. Elle permet uniquement d’amorcer la réaction en fournissant l’énergie nécessaire. Par la suite, la combustion s’entretient d’elle-même.
Tableau partiel des équilibres

	
	2 CH4O(g)
	+
	3 O2(g)
	(
	2 CO2(g)
	+
	4 H2O(g)

	i
	0,0296
	
	0,034
	
	0
	
	0

	r
	- 2/3 x
	
	- x
	
	+ 2/3 x
	
	+ 4/3 x

	f
	0,0296 – 2/3 x
	
	0
	
	+ 2/3 x
	
	+ 4/3 x


Tableau complet des équilibres

	
	2 CH4O(g)
	+
	3 O2(g)
	(
	2 CO2(g)
	+
	4 H2O(g)

	i
	0,0296
	
	0,034
	
	0
	
	0

	r
	0,023
	
	- 0,034
	
	+ 0,023
	
	+ 0,045

	f
	0,0070
	
	0
	
	0,023
	
	0,045


Pour connaître le nombre de moles de méthanol qui réagira(ligne r), on peut partir du nombre de moles de O2 qui a réagi, puisqu’on sait que cette valeur correspond au nombre de moles initiales (c’est le réactrif limitant qui est complètement consommé)

	nCH4O
	=
	0,0338851 mol de O2
	x
	2 mol de CH4O 
	=
	0,023mol de CH4O

	
	
	
	
	3 mol de O2
	
	(0,0225901)



On procède de la même façon pour détermier le nombre de moles des produits formés.

4. 2 CH4O(l)   +   3 O2(g)   (   2 CO2(g)   +   4H2O(g)
La réaction est une combustion, le deuxième réactif est donc l’oxygène de l’air. ATTENTION : L’oxygène contenu dans la formule du méthanol n’est pas le comburant. C’est une erreur conceptuelle courante de croire que puisque celui-ci en contient, il peut réagir seul. Il ne faut surtout pas arranger la forme de la molécule et y retirer l’oxygène. Le méthanol est le combustible et sa formule n’est pas modifiable! Les seules choses à modifier à l’équation sont les coefficients stoechiométriques. 

5. a) m ini. CH4O = ?

Données du problème

VCH4O = 1,20 mL

(CH4O = 0,7915 g/mL

mCH4O = ?

( = m/V

Donc 

	mCH4O
	=
	0,7915 g de CH4O
	x
	1,20 mL de CH4O
	=
	0,950 g de CH4O

	
	
	1 mL de CH4O
	
	
	
	(0,9498)


La masse initiale de combustible est donc 0,950 g de CH4O.

b) n ini. CH4O = ?
	nCH4O
	=
	0,9498 g de CH4O
	x
	 1 mol de CH4O
	=
	0,0296 mol de CH4O

	
	
	
	
	32,042 g de CH4O
	
	(0,0296423)


Le nombre de moles initiales de combustible est donc 0,0296 mol de CH4O (ou 2,96 x 10-2 mol).

c) nb molécules ini. CH4O = ?
	Nb molécules CH4O
	=
	0,0296423 mol de CH4O
	x
	 6,022 x 1023 molécules de CH4O
	=
	1,79 x 1022 molécules de CH4O

	
	
	
	
	1 mol de CH4O
	
	(1,785062 x10 22)


Le nombre de molécules initiales de combustible est donc de 1,79 x 1022 molécules de CH4O.

6. nO2 et mO2 présents dans la bouteille avant la réaction = ?

Données du problème :

V bouteille = 4,0 litres = Vair dans le bolide

%O2 ds l’air = 20,95 %

Selon la théorie des gaz parfaits, chaque molécule d’un gaz, peu importe sa nature et sa composition, occupe le même volume. On peut donc calculer la pression partielle de O2 dans l’air :
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où

	nO2
	=
	PO2VO2
	=
	20,95 kPa ( 4,00 L
	=
	0,034 mol de O2

	
	
	RT
	
	8,3145 kPa ( L/ mol ( K ( 298,15 K
	
	(0,0338851)


Le nombre de moles initiales de comburant, l’oxygène,  est donc 0,034 mol de O2 (ou 3,4 x 10-2 mol).

	mO2
	=
	0,0338851 mol O2
	x
	31,9988 g O2
	=
	1,1 g de O2

	
	
	
	
	1 mol O2
	
	(1,084282)


La masse initiale de comburant, l’oxygène, est donc 1,1 g de O2 .

Attention : c’est 0,034 mol de O2 que nous avons au départ et non 0,034 mol de O. Lorsque ce nombre de moles est converti en masse, on voit la différence, car 0,034 mol de O2, c’est 0,068 mol de O (puisqu’il y a deux atomes de O par molécule de O2).

7. nO2 (nécessaire à la combustion de tout le méthanol)= ? 

La réponse est obtenue à l’aide de l’équation chimique. 

2 CH4O(l)   +   3 O2(g)   (   2 CO2(g)   +   4H2O(g)
Selon cette équation, le rapport stoechiométrique entre le méthanol et l’oxygène est de 2/3, i.e. qu’il faut 3 moles de O2 pour faire réagir 2 moles de CH4O.

Puisque la quantité initiale de CH4O est de 0,0296423 mol (obtenu au no.5b), il faut

	nO2
	=
	0,0296423 mol de CH4O
	x
	 3 mol de O2
	=
	0,0444 mol de O2

	
	
	
	
	2 mol de CH4O
	
	(0,04446345)


Il faut 0,0444 mol de O2 pour tout faire réagir le CH4O présent au début de la combustion.

8. Réactif ne réagissant pas complètement dans la bouteille = ?

Il faut 0,0444 mol de O2 pour tout faire réagir le CH4O et nous en avons au départ 0,034 mol (no. 6). Il manque donc de O2 pour compléter la réaction. O2 est appelé le réactif limitant. Puisqu’il manque de O2, nous ne pourrons consommer la totalité du méthanol (CH4O). Ce dernier ne réagira donc pas complètement. Le CH4O est donc le réactif en excès.

9. mCO2 = ?
VCO2 = ?

Pour obtenir la masse et le volume de CO2 (produit) dégagé par la réaction, il est impératif de partir le calcul avec le réactif limitant. Les coefficients stoechiométriques de l’équation chimique nous permettront d’obtenir le nombre de moles de CO2 formé au cours de la réaction.

	nCO2
	=
	0,0338851 mol de O2
	x
	2 mol de CO2
	x
	44,0098 g de CO2
	=
	1,0 g de CO2

	
	
	
	
	3 mol de O2
	
	1 mol de CO2
	
	(0,9941843)



La réaction produira donc théoriquement 0,99 g de CO2.

Pour obtenir le volume de CO2 formé, on doit procéder à une simplification. Il faut supposer que la température des gaz n’a pas changé, ce qui est faux, bien sûr, puisque la flamme du bolide a nécessairement haussé la température. En l’absence d’instrument de mesure nous permettant d’évaluer la température des gaz, nous supposerons que celle-ci est de 25°C.

	VCO2
	=
	nCO2 RT
	=
	0,0225901 mol de CO2 ( 8,3145 kPa ( L/ mol(K ( 298,15 K
	=
	0,56 L de CO2

	
	
	p
	
	100,0 kPa 
	
	(0,560001)


La réaction produira donc 0,56 litres de CO2.

10. mCO2 réelle = ?

Une réaction est rarement complète à 100%. Des considérations physiques et chimiques font en sorte que la masse des produits formés est la plupart du temps inférieure à celle calculée.

On sait 
que

	% rendement 
	=
	mexpérimentale
	x
	100
	=
	mCO2 réelle
	x
	100 

	
	
	mthéorique
	
	
	
	mCO2 calculée
	
	


Donc 

	mCO2 réelle
	=
	%rendement x mCO2 calculée
	=
	62,5% x 0,9941843 g de CO2
	=
	0,62 g de CO2

	
	
	100
	
	
	
	( 0,621365)


La réaction produira donc réellement  0,62 g de CO2.

11. Les gaz sortiront de la bouteille, la propulsant par le fait même.
12. La limite est votre imagination…

� EMBED Equation.3  ���
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