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Exemples :
Combustion du soufre dans le dioxygéne.
On porte un morceau de soufre (S) & incandescence, puis on le place dans un flacon contenant de dioxygéne (0,). Le soufre s'enflamme et une
épaisse fumée blanche envahit le flacon : c'est du dioxyde de soufre (SO,).
T Flacen de
P dioxygéne O,
Cette réaction se traduit par 'équation bilan suivante : L
- $0,
1 atome de S 1 atome de S
2 atomes de O 2 atomes de O
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THEME : CHIMIE ET TRANSPORT – DEVELOPPEMENT DURABLE

Travaux pratiques

(Correction)
Les oxydes de soufre
L’acidification des pluies est un des premiers problèmes qui fit prendre conscience, à l’échelle planétaire, des effets de l’industrialisation intensive, du développement des transports sur l’environnement. 

L’acidification des pluies est due à la présence d’acides (nitrique HNO3 et sulfurique H2SO4) qui se condensent dans les nuages. 

Les rejets dans l’atmosphère du dioxyde de soufre SO2 contribuent à ces pluies acides. 

Or, les énergies fossiles (pétrole, …) possèdent des composés soufrés. Leur combustion libère ainsi du dioxyde de soufre SO2, néfaste à l’acidité des pluies et ne respectant un développement durable.
But du TP :

· Mise en évidence de la formation de dioxyde de soufre SO2 par combustion de soufre. Préparation d’une solution contenant du SO2. 

· Dosage du dioxyde de soufre de la solution préparée.

· Détermination de la concentration du trioxyde de soufre SO3 également formé. 

I. Combustion du soufre :
Il s’agit de réaliser dans un premier temps la combustion de fleur de soufre.

1. Expérience :

Vous disposez :

· d’un récipient : bocal fermé (ne surtout pas l’ouvrir pour l’instant). Ce bocal contient V0 = 50,0 mL d’eau et est rempli d’oxygène.
· de fleur de soufre.

Attention, le dioxyde de soufre  est très soluble dans les sécrétions aqueuses des yeux et dans les muqueuses des poumons. Il est de plus irritant. Le fait d’en respirer beaucoup peut entraîner un œdème des poumons. On utilisera le dioxyde de soufre sous hotte.

· Peser environ 0,1 g de fleur de soufre dans un têt à combustion à l’aide des balances mis à votre disposition dans la salle. 

· Allez sous une hotte de la salle où l’on va réaliser la combustion. 
· Placer ce têt dans la tige métallique relié à une plaque en bois. 

· Sous la hotte, amorcer la combustion au bec Bunsen, puis très rapidement introduire le têt dans le récipient contentant l’oxygène. 
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· Une fois la combustion terminée, rejoindre votre paillasse. Agiter énergiquement le récipient (la phase gazeuse doit redevenir transparente).
2. Test :
· Placer trois gouttes de l’indicateur coloré BBT. Observer la couleur et la consigner dans la feuille de résultats. 
3. Question : 

1. Ecrire l’équation bilan de la réaction de combustion de soufre.

S(s)  +  O2(g)  =  SO2(g)           1 point
2. Ecrire la réaction de dissolution dans l’eau  du dioxyde de soufre sachant que l’on forme H2SO3.

H2O  +  SO2(g)  =  H2SO3(aq)         1 point
3. Suivant la quantité présent de dioxygène, on peut également lors de la combustion du soufre forme du trioxyde de soufre SO3. Ecrire l’équation bilan de la réaction d’oxydation du dioxyde de soufre en trioxyde de soufre ?

SO2(g)  + ½O2(g)  =  SO3(g)     1 point
4. Ecrire de même la réaction de dissolution dans l’eau du trioxyde de soufre. 

H2O  +  SO3(g)  =  H2SO4(aq)       1 point
5. La couleur de l’indicateur coloré est-elle en accord avec les réactions de dissolution ?
Le BBT a la coloration jaune. La solution est donc acide. Lors des réactions de dissolution, on forme des acides forts (acide sulfurique et acide sulfureux) d’où le résultat conforme.
Couleur : 0,5 ; Conclusion : 1 point
6. Calculer la quantité de soufre mis en jeu.

On a : n = m/M

AN : n = 0,1/32,1 = 3,1(10-3 mol.L-1
1 point ; il faut deux chiffres significatifs sinon -0,5

Données : 

· M(S) = 32,1 g.mol-1
· Annexe 1 : Les différents indicateurs colorés pH-métriques

	Indicateurs colorés
	Teinte acide
	Zone de virage
	Teinte basique

	Hélianthine
	rouge
	3,1 – 4,4
	jaune

	BBT
	jaune
	6,0 – 7,6
	bleu

	Phénolphtaléine
	incolore
	8,2 – 10,0
	rose


II. Dosage du dioxyde de soufre :
On a préparé au laboratoire une solution S qui correspond à la solution présente dans le flacon (cf. I)  après dissolution du gaz. 

L’acide sulfureux H2SO3 peut être considéré comme l’espèce SO2 + H2O. On considèrera donc cette espèce par la suite. On réalisera le dosage de l’acide sulfureux de la solution préparée au laboratoire S.
L’acide sulfureux H2SO3 est dosé par une solution de permanganate de potassium à C(MnO4-) = C1 = 1,00(10-2 mol.L-1.
Données : 

Couples : MnO4-/Mn2+  ;  SO42- / H2SO3 ;  MnO2/Mn2+ ; Cl2(aq)/Cl-  

1. Expérience :

· Placer dans un erlenmeyer ou un bécher de 100 mL  une prise d’essai E1 = 20,0 mL de la solution S.

· Ajouter environ 10 mL d'acide sulfurique au 1/10ème.
·  On titrera par la solution de permanganate de potassium C(MnO4-) = 1,00(10-2 mol.L-1 en considérant que l'équivalence est obtenue lorsque la coloration rose persiste pendant 30 secondes environ.

· Faire 2 dosages : rapide et précis.  

· Noter vos valeurs dans la feuille de résultats. 

1. Ecrire l’équation chimique correspondant à l’action du permanganate sur le dioxyde de soufre.

H2SO3(aq)  +  H2O  =  SO42-(aq) +  4H+(aq)  +  2e-
MnO4-(aq)  +  8H+(aq)  +  5e-  =  Mn2+(aq) +  4H2O

----------------------------------------------------------------------

5H2S03(aq)  +  2 MnO4-(aq)  =  2Mn2+(aq)  +  5SO42-(aq)  +  4H+(aq) +  3H2O  
2 points
2. Pour acidifier le mélange réactionnel, on a le choix entre une solution d'acide chlorhydrique et une solution d'acide sulfurique, toutes deux au 1/10ème (c'est à dire obtenues par dilution de la solution concentrée commerciale au 1/10ème). Expliquez pourquoi on choisira la solution d'acide sulfurique ?

On peut envisager après la réaction d’oxydation du dioxyde de soufre avec le permanganate, la réaction entre les ions chlorures et le permanganate de potassium. On fera donc une très grosse erreur en excès. La réaction est : 

2Cl-(aq)  =  Cl2(aq) +  2e-
MnO4-(aq)  +  8H+(aq)  +  5e-  =  Mn2+(aq) +  4H2O
----------------------------------------------------------------------
10Cl-(aq)  +  2MnO4-(aq)  + 16H+(aq)  =  5Cl2(aq)   +  2Mn2+(aq)   +  8H2O
2 points
3. Peut-on choisir arbitrairement la solution à placer dans la burette ?

· Si on place le permanganate dans le bécher, dès le début de la réaction, on formera des ions Mn2+. On risque alors la médiamutation de MnO4- et Mn2+ en MnO2 suivant : 
MnO4-(aq)  +  8H+(aq)  +  5e-  =  Mn2+(aq) +  4H2O

Mn2+(aq)  +  2H2O  +  2e- = MnO2(s)  +  4H+(aq)

---------------------------------------------------------------------
2MnO4-(aq)  +  3Mn2+(aq)  +  2H2O  =  5MnO2(s)  +  4H+(aq)
Il y aura donc moins d’ions permanganate dans le bécher, on fait donc un dosage par défaut de SO2(g).
· Si on place le permanganate de potassium dans la burette, la médiamutation a lieu après l’équivalence. 

2 points

4. Comment repère-t-on l'équivalence ?

On repère l’équivalence par la persistance de la coloration rose du permanganate.  
1 point

5. Calculer la quantité n1 de dioxyde de soufre dosé dans la prise d’essai E1. En déduire la quantité n2 présente  dans 50,0 mL de solution S.  
· Dans la prise d’essai E1 = 20 mL,

A l’équivalence, 
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AN : 
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= n1 = 2,5(0,01(0,0106 = 2,78(10-4 mol (1 point) (il faut trois chiffres significatifs sinon -0,5)
· Dans 50,0 mL, n2 = n1((50/20) = 6,94(10-4 mol (1 point) il faut trois chiffres significatifs sinon -0,5

6. En considérant que l’on puisse assimiler 50,0 mL de la solution S à la solution de votre flacon (du I) déduire la masse m1 de soufre qui s’est oxydé pour donner le dioxyde de soufre SO2
On a : nS = nSO2 = nH2SO3 =  9,50(10-4 mol donc mS = nS(MS soit mS = m1 = 6,94(10-4(32
AN : m1 = 2,22(10-2 g  (2 points)
III. Dosage de l’acidité totale de la solution S :
Lors de la combustion du soufre, on forme certes le dioxyde de soufre SO2 mais suivant la quantité de dioxygène on peut également former le trioxyde de soufre SO3.

En solution aqueuse, ces deux espèces deviennent H2SO3 et H2SO4. Il s’agit de deux diacides, c’est-à-dire qu’ils possèdent chacun deux acidités.

Il s’agit de réaliser le dosage de toutes les acidités par une solution d’hydroxyde de sodium C(HO-) = C2 =  8,00(10-2 mol.L-1
1. Expérience :

· Placer dans un erlenmeyer  une prise d’essai E2 = 10,0 mL de la solution S.

· Ajouter trois gouttes de phénolphtaléine.
·  On titrera par la solution d’hydroxyde de sodium C2 = 8,00(10-2 mol.L-1 

· Faire 2 dosages : rapide et précis. Si le temps vous manque, faire un seul dosage.
· Noter vos valeurs dans la feuille de résultats. 

2. Interprétation : 

1. Ecrire les équations bilan des deux réactions acido-basique entre les diacides H2SO3 et H2SO4 avec la soude sachant qu’avec  la phénolphtaléine, toutes les acidités sont dosées..
H2SO3(aq)  +  2HO-(aq) + 2Na+(aq) =  SO32-(aq) + 2Na+(aq) +  2H2O  (1 point)
H2SO4(aq)  +  2HO-(aq) + 2Na+(aq) =  SO42-(aq) + 2Na+(aq) +  2H2O  (1 point)
2. Sommer les deux équations. En déduire alors une relation entre la quantité totale n3 de diacide présent dans la prise d’essai et la quantité nHO- versé à l’équivalence. Calculer cette quantité. 

H2SO3(aq)  +  2HO-(aq) + 2Na+(aq) =  SO32-(aq) + 2Na+(aq) +  2H2O 

H2SO4(aq)  +  2HO-(aq) + 2Na+(aq) =  SO42-(aq) + 2Na+(aq) +  2H2O 
----------------------------------------------------------------------
H2SO3(aq) + H2SO4(aq) + 4HO-(aq) + 4Na+(aq) =  SO32-(aq) + SO42-(aq) + 4Na+(aq) +  2H2O

(1 point)

A l’équivalence : 

n3 = nHO-/4 soit n3 = C2VE2/4 (2 points si bonne relation)
AN : n3 = (0,08(0,0106)/4 = 2,12(10-4 mol (1 point) (il faut trois chiffres significatifs sinon -0,5) 
3. En déduire la quantité n4 présente  dans 50,0 mL de solution S.  

On a n4 = n3((50/10) = n3(5 = 1,06(10-3 mol (1 point) ; il faut trois chiffres significatifs sinon -0,5
4. En considérant que l’on puisse assimiler 50,0 mL de la solution S à la solution de votre flacon (du I) déduire la masse m2 total de soufre qui s’est oxydé pour donner le dioxyde de soufre SO2 et le trioxyde de soufre.

On a : nS = nSO2 + nSO3= nH2SO3 + nH2SO4 =  1,06(10-3 mol donc mS = nS(MS soit mS = 1,06(10-3(32
AN : mS = 3,39(10-2 g  (2 points) il faut trois chiffres significatifs sinon -0,5
5. En déduire la proportion de soufre qui a subi une combustion.
3,39(10-2/0,1 = 33,9 % (1 point)
IV Détermination de la quantité de trioxyde de soufre : 
1. Connaissant n2, la quantité d’acide sulfureux formé et n4 la quantité totale d’acide dans 50,0 mL de la solution S. Déterminer n5, la quantité d’acide sulfurique dans les 50,0 mL de solution S.
n5 = n4 – n2 soit n5 = 1,06(10-3 - 6,94(10-4 = 3,66(10-4 mol. (2 points) ; il faut trois chiffres significatifs sinon -0,5
2. En déduire la proportion p de trioxyde de soufre formé par la combustion par rapport au dioxyde de soufre.
nSO3 = nH2SO4 = n5 = 3,66(10-4 mol 
Donc p = n5/ n2 = 52,7 % (2 point)
Bibliographie : 
· TP inspiré d’une épreuve de préparation aux olympiades régionales de Nancy

· Merci aux agents de laboratoire du lycée Gay Lussac pour l’aide à la  préparation du TP ainsi qu’à des essais également effectués par leur soin. 

· Merci à Laurence pour la relecture et l’élaboration de la grille d’évaluation.

Total : 33,5 points
Manipulation :   20 points
Feuille de résultats
I. Combustion du soufre :
· Couleur de la solution avec le BBT : jaune
· Conclusion sur le pH de la solution :

pH  acide        
II. Dosage du dioxyde de soufre :
· Dosage rapide : 

11,0 mL < VE1  < 12,0 mL
· Dosage précis : 

VE1 = 11,1 mL
III. Dosage de l’acidité totale :
· Dosage rapide : 

10,0 mL < VE2  < 11,0 mL

· Dosage précis : 

VE1 = 10,6 mL
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