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Volume
IL=1dm’=10"m?
lem®=1ml=10"L=10"m>

Im*>=10° dm’=10°L

Masse

1 tonne = 10°kg
lkg = 10¢g

Masse volumique

lkg/m’ = 1g/1
lkg/dm’ = 1g/cm’




Chapitre I : L'ATOME ET SA STRUCTURE

Définition: Toute substance, vivante ou inerte, est formée a partir de particules tres petits: les
atomes (du grec atomos qui veut dire insécable). Mais 1'atome appartient a un monde difficile
a explorer. Celui de 'infiniment petit. C'est ainsi que les chimistes utilisent une unité
particuliére pour mesurer les longueurs a I'échelle atomique: le pifometre (Pm) 1Pm = 10-12
m: le millieme du milliardiéme du métre.

1. Structure de I'atome

Les expériences doit montrer que l'atome est formé d'un noyau, trés petit chargé
d'électricité positive autour duquel se déplacent d’un mouvement rapide et désordonné, a
grande distance, des électrons chargés d’¢lectricité négative.

I- Les constituants du noyau

a) Les nucléons
Les particules contenues dans le noyau atomique portent le nom de nucléons. Les nucléons
sont les protons et les neutrons.
Les caractéristiques (charge et masse) des protons et des neutrons sont données dans le
tableau ci-dessous ou e représente la charge élémentaire :
e = 1,6.1071° ¢ (c =coulomb)

Particule Symbole Charge Masse
proton p te m, =m, =
Neutron n 0 1.67.10 %" kg

Le proton est donc une particule chargée portant une charge positive égale a la charge
¢lémentaire +e et le neutron, une particule électriquement neutre. Le neutron et le proton ont
sensiblement la méme masse.

b) les nombres de A et Z

* le nombre de charge ou numéro atomique Z est le nombre de protons dans le noyau
atomique le nombre de masse A est le nombre de nucléons (protons et neutrons) dans le
noyau atomique.




Remarque : si N est le nombre de neutrons contenus dans un noyau, on peut donc écrire :

A=N+Z=>N=A-Z

1- Représentation d’un noyau
Le noyau d’élément X est représenté symboliquement par ;X ou “X*

_ 55,8 261 558 [ Z =26
Exemple : atome de Fer °7 Fe ou “’Fe {A —558

Carbone 2C ou °C'?

2- Les électrons
Les ¢électrons du cortege électronique sont en mouvement rapide autour du noyau et il n’est
pas possible de les localiser dans 1’espace ou sur une trajectoire. Ils ont les caractéristiques
suivantes :

Nom Symbole Charge Masse

Electron e -e M. =9,1.10""kg

Electron est une particule ayant une *charge ¢électrique négative.

Remarque : I’atome est un édifice ¢lectriquement neutre. Il en résulte que la charge +Ze du
noyau (Z protons de charge +e) est compensé par la charge —Ze du cortege électronique ;
celui-ci comporte donc Z e,

Le nombre de charge (ou numéro atomique) Z est aussi le nombre des e” de I’atome

3- Notion Isotope
Les atomes isotopes d’un élément sont les ensembles d’atomes caractérisés par le méme
numéro atomique Z et des nombres de masse A différents.

[Pour un élément, il peut exister des isotopes naturels mais aussi des isotopes artificiels (dont
les noyaux sont «fabriqués » par émission nucléaire dans un accélérateur de particules]

Exemple : - isotopes d’hydrogeéne H
H;2H(OuD); 3H (ouT)

- Isotopes du carbone 2C; 13C; 12C
- Isotopes d’uranium 233U ; 238U

Remarque : I’isotope 2H de ’hydrogéne (deuterium) existe dans 1’eau lourde D,O ;
I’isotope 3H (tritium) n’existe pas dans la nature.

e Le carbone 14 (1¢C ) sert dans la datation d’objets anciens.
e [’uranium 235 est a I’origine de I’énergie produite dans les centrales nucléaires.




4- Elément chimique
On donne le nom d’élément chimique a I’ensemble des particules (atomes et ions) caractérisés
par le méme nombre Z de protons dans leur noyau.

Exemple : on considére les nucléides suivants désignés par (Z, A) : (5,11); (11,23); (10,20) ;
(10,21) ; (5,10) ; (10,22).

Combien d’¢léments chimiques sont représentés ?
Combien chacun d’eux a-t-il de représentants ?
Quel est leur nombre respectif de neutrons ?
Résolution :

Parmi les six couples (Z, A) proposés il n’y a que 3 valeurs différentes de Z : 5,10 et 11. Les
six nucléides proposés correspondent donc a trois éléments chimiques seulement.

L’¢lément caractérisé par Z = 5, le bore a deux représentant et les nombres de masse A sont
respectivement 10 et 11. Leurs noyaux comportent (A-Z) neutrons, soit 5 et 6 neutrons.

L’¢lément caractérisé par Z = 10 le néon a trois représentants dont les nombres de masse A
sont respectivement 20, 21 et 22. IIs ont 10, 11 et 12 neutrons.

L’¢lément de Z = 11, le radium a un seul représentant de masse A = 23.

5- Notation des atomes et des ions d’un élément.

nombre de masse—>24-M 2+ —nombre de charge = nombre d’électron perdu
Numéro atomique—12

6- Les éléments présents connus sur la terre.

Il existe, en 1997, 112 éléments connus dont 109 ont regu un nom officiel et un symbole. On
trouvera ces noms et symboles dans la classification périodique.

Sur la terre, il existe 89 éléments naturels. Au-dela de 'uranium (Z = 92), tous les ¢léments
sont artificiels, leurs noyaux ont été formés par des réactions nucléaires et ils ne sont pas
stables.

Les plus courants sont les suivants.

Hydrogene H Fluor F Cuivre Cu
Carbone C Sodium Na Zinc Zn
Azote N Aluminium Al Brome Br
Oxygene 0 Soufre S Argent Ag




CHAPITRE II : STRUCTURE ELECTRONIQUE DES ATOMES CLASSIFICATION
PERIODIQUE DES ELEMENTS

I- STRUCTURE ELECTRONIQUE

1- Répartition des électrons autour d’un noyau

a) Nuage électronique d’un atome
Les ¢lectrons sont en mouvements rapide et désordonné autour du noyau. Si on considére un
¢lectron de 1’atome, sa trajectoire ne peut étre déterminée. L ensemble des positions occupées
par les électrons d’un atome constitue le nuage ¢électronique de 1’atome.

b) Couches électroniques ou niveau d’énergie
Chaque ¢lectron est soumis a une action attractive de la part du noyau. Cette action est
d’autant plus importante que 1’électron, est plus proche du noyau. On peut donc caractériser
un électron par la quantité d’énergie qu’il faut fournir pour I’extraire de I’atome.

Cette idée permet d’attribuer a chacun des électrons de 1’atome un niveau d’énergie.

Les ¢électrons ayant le méme niveau d’énergie constituent une couche électronique. Les
couches électroniques d’un atome sont numérotées.

Le nombre n qui caractérise chaque couche est appelé nombre quantique.

La couche de rang 1 est plus proche du noyau. En général, plus n est petit, plus les électrons
sont proches du noyau. Il existe une seconde représentation qui consiste a associer a chaque
couche une lettre majuscule, selon le tableau de correspondance suivant.

n 1 2 3 4 5 6 7

lettre K L M N 0) P Q

On parle donc indifféremment des électrons de la couche K ou bien électron de la couche
n=1
2) Repartition des électrons dans les couches électroniques

La répartition des ¢€lectrons dans les différentes couches électroniques obé¢it a deux regles
fondamentales.

a) Remplissage d’une couche déterminée

Une couche ne peut contenir qu’un nombre limité d’électron. Ce nombre maximal d’électron
2
est 2n” dans la couche de rang n.

Ainsi, le nombre maximal d’¢lectron dans la couche K (n=1) est : 2 x 1=2.

- Lacouche L (n =2) est entierement remplie a 2x2% = 8 ¢ (électron)




- Etla couche M (n = 3) est saturée a 2x3* =18 ¢".
b) Remplissage des couches électroniques successives

Les ¢lectrons se placent dans les couches en suivant 1’ordre suivant des nombres quantiques :
d’abord la couche K, puis L, .., le remplissage d’une couche ne commencgant que lorsque la
couche précédente est saturée.

Remarque : cette derniére régle subit quelques entorses pour les éléments du numéro

atomique Z > 19. 1l faut alors le remplacer par des regles plus fines qui ne peuvent étre

étudiées en 2",

e Les deux premiers régles s’appliquent jusqu’a I’argon (Ar), Z = 18 de formule
électronique : (K)*(L)*(M)®.

— atome de protonium: k(Z = 19); (K)*(L)® (M)® (N)*

A li
M{ — atome de calcium la (z = 20): (K)?(L)® (M)® (N)? ~°

¢) Représentation des couches électroniques

Pour représenter le nuage électronique 1’atome,

e Chaque électron est représenté par un point ;
e Chaque niveau d’énergie est représenté par un petit rectangle dans lequel on placera
les ¢électrons appartenant a ce niveau.

Exemple :

1- Pour atome K (Z = 1), 'unique électron se place sur la couche K.
Ona: K[]
2- Pour I’atome d’hélium contenant 2e” dans un nuage ¢électronique k.

Ona: K,

3- Pour le carbone (z = 6)
L D K

4- Pour chlore (cl : Z=15
M L[] K

Pour K (z=19)

Na M| L[ |Kes

Notons ici que la couche N (n =4) commence a se remplir avant que la couche M (qui peut
contenir 18 ¢7) ne soit saturée. C’est I’une des entorses aux régles de remplissage ci-dessus.
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Pour représenter les structures électroniques d’un atome, on peut aussi utiliser sa formule
¢lectronique, formule dans laquelle les couches électroniques sont représentées par les
¢léments portant en exposant le nombre d’électron contenus dans la couche correspondante.

Exemple : H(z=1): (K)'; C(z=6): (K)*L)'; Clz=17): K> L>*M) ;
K (z=19) : (K)*(L)* M)*(N)!

Exercice d’application :

1- Déterminer la formule électronique de 1’atome de soufre (z= 16).
2- Quel est le numéro atomique de I’élément dont les atomes ont pour formule
électronique (K)*(L)*(M)°

II- STRUCTURE ELECTRONIQUE DES IONS MONOATOMIQUES
La structure électronique d’un ion monoatomique s’obtient par la régle de remplissage utilisée
pour un atome.

Exemple : ion fluorure F~ est un atome fluor qui a capté un électron, le nuage électronique
contient: 9+1=10¢

Sa formule électronique : (K)*(L)®

- Ton calcium Ca®" est un atome de calcium qui a perdu 2 électrons, le nuage
¢lectronique contient : 20 -2 =18 ¢
- Sa formule électronique : (K)*(L)*(M)®

1- Représentation de Lewis d’un atome
Les ¢lectrons de la couche la plus éloignée du noyau (appelée couche externe) ont une tres
grande importance en particulier, ces électrons périphériques ou électrons de valences sont
responsables des propriétés chimiques de 1’élément. Les électrons périphériques peuvent :

- Soit se grouper par deux, pour constituer ce qu’on appelle un doublet d’électron ;
- Soit resté seuls ; ils sont dit alors électron célibataires ou non appariés.

Ce sont des électrons célibataires d’un atome qui sont engagés dans les liaisons avec d’autres
atomes, ils permettent donc d’expliquer les propriétés chimiques d’un atome.

En raison de I’importance des ¢électrons de valence, Lewis (Gilbert Newton, chimiste
américain 1876-1946), propose une représentation simplifiée de 1’atome.

- Les ¢électrons célibataires sont représentés par un point () ;
- Les doublets par un tiret (—)

11



Remarque :

Comment connaitre le nombre d’électron célibataire d’un atome ? Jusqu’a 4 ¢lectrons sur la
couche externe, ils sont tous célibataires. Au-dela de 4 électrons de valence, les électrons
supplémentaires constituent progressivement des doublets.

Exercice d’application :

Etablir la représentation de Lewis de I’atome de soufre sachant que z= 16
Résolution
Formule électronique : (K)*(L)*(M)°

I1'y a 6 électrons de valence sur cette couche. On place d’abord 4 électrons célibataires ; il
reste 2 électrons qui vont s’associer a 2 électrons pour constituer 2 doublets.

On a finalement 2 doublets et 2 €lectrons célibataires. D’ou la représentation de Lewis :

(X J —
.S. |S °
..

A partir de cet exemple, en connaissant les structures électronique de I’hélium : (K)%, de
I’azote : (K)*(L)’, de I’argon : (K)*(L)*(M)®. Nous déduisons leurs modeéles :

|He ; INe ; |Ar |
. _

2- Repreésentation de Lewis de quelques atomes

o _
. . 1 . . A 1 . o . o .
e Atome de carbone: o C e ; sodium : ¢ Na; magnésium : Mg’ oAle | Cl o
. J—

| Ne |

12



3- Représentation de Lewis de quelques molécules
Le dioxygene |O = O] ; le dioxyde de carbone : |O = C= O] ; le diazote N, : IN = N]| ;
[Cl
I

CHC,: [cl— ¢ —Cl

It |

G

— — — | s
¢ |Cl—cCl |. 1,0: H—O—H :CH,Cly: CI—IgClgH—F— H:;CHy: H—=N—H ;
L]

a) Régle de ’octet

Dans les molécules, les atomes partagent leurs électrons de valence afin d’acquérir la formule
¢lectronique du gaz rare qui les suit dans la classification périodique. Chaque atome

« s’entoure » des huit (08) €lectrons périphériques a 1I’exception de I’Hélium qui s’entoure de
2e.

b) Valence d’un atome.

La valence d’un atome est le nombre de doublets liants qu’il est susceptible de former.

4. Structure électronique

e Donner la structure €électronique et ions suivant:
Li, Ca, B, Ne, Si, 07, $*, Na', B¢’ , Al’"
Quel atome a deux é€lectrons sur la couche M? Donner sa structure électronique complete.

Identifier les atomes de formules €lectroniques.

- ML), XM AL); (ALY (KAL) XL M)
1- Identifier I’élément dont 1’ion X & pour formule électronique: (k)*(L)".
2- Quelles sont les autres ¢léments dont le cation anion a la méme formule €lectronique?

III- LA CLASSIFICATION PERIODIQUE DES ELEMENTS
La classification périodique a depuis longtemps préoccupé les chimistes. Apres plusieurs
tentatives échouées par divers chercheurs, c’est le chimiste Russe Mendeleiev Dimitri (1834 —
1907) qui constata en 1869, qu’en rangeant les éléments par ordre de masses croissantes, on
avait une périodicité dans les propriétés.

a) Principe de la classification

v' La classification moderne est faite par ordre de numéro atomique Z croissant. De nos
jours, on connait 112 éléments dont les 92 premiers sont des ¢léments naturels tandis
que les suivants sont artificiels et tous radioactifs.
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v’ Le tableau comporte 18 colonnes ou groupes et 7 lignes ou périodes. Ainsi, la lere

21’1(16

période correspond au remplissage de la couche K, la a celle de la couche L, la

3™ correspond au remplissage partiel de la couche M. ..

Lorsqu’une couche est remplie, on passe a la période suivante de sorte que tous les éléments
d’une méme colonne aient le méme nombre d’¢lectron de valence.

b) Intérét de la classification périodique

Dans une colonne, tous les atomes ont le méme nombre d’¢électron périphériques. Il en résulte
que ces ¢léments de la méme colonne possédent des propriétés chimiques semblables et
constituent des familles on groupe homogenes.

Exemple de quelques familles.

a) Groupe des alcalins (électropositivité croissante)

Les ¢léments de la colonne 1, a I’exception de Hydrogéne qui a des propriétés tres
particulieres, constituent la famille des alcalins ; ce sont : le lithium (Li), sodium (Na), le
potassium (K), le Rubidium (Rb), le césium (Cs) et le francium (Fr).

Tous ces atomes posseédent un électron de valence, d’ou la représentation de Lewis : L, Na,

K, * Rb, Cs’ Fre

b) Famille des alcalino terreux

Ce sont des éléments de la colonne 2. Ils possédent 2 électrons périphériques. C’est le
béryllium, magnésium. ... Leurs modéles de Lewis sont : Be, Mg, Ca, Ba, Ra

¢) Les éléments de 3™ i la 10°™ colonne

C’est la famille des €léments de transition. Ils manifestent le paramagnétisme permanent. Les
ions de transitions sont colorés.

Remarque pour les éléments de transitions :

Toutes substances ayant des €lectrons célibataires sont attirées par un champ magnétique :
elles sont dites paramagnétiques dans le cas contraire, elles sont diamagnétiques.

d) Les éléments de la 16°™ colonne

Avec comme éléments 1’oxygene, le soufre, sélénium, ce sont des éléments non métalliques a
\ r r . . . . 2 2

caractere électronégatif qui donnent les anions divalents du type O°, S” par capture de 2

’ , . - 2.

¢lectrons selon la réaction O +2 ¢ —O

e- Le groupe de la colonne 17

Ces atomes ont 7 électrons sur la couche externe (3 doublets et 1 e” célibataire). C’est le
fluorure (F) ; le chlore (Cl), le brome (Br), et I’astate. C’est le groupe des halogeénes. Ce sont

14



des ¢léments non métalliques a caractere électronégatif trés marqué qui donnent des anions
monovalents du type X par capture d’un électron selon la réaction X +¢” — X' :

Exemple : C1+ ¢ — CI.

f- La colonne des gaz rares (colonne 18)

Dans la colonne 18, on trouve I’hélium (He), le néon,... les gaz existent en tres petits quantité
dans I’atmosphere, d’ou leur appellation gaz rares. Mais a part I’hélium dont la couche
externe est la couche K a 2 ¢, ils possedent tous 8 e” périphériques, groupés en 4 doublets, ne
possédant pas d’électrons célibataires dans leurs couches périphériques. Ce sont des éléments
inertes, leurs atomes ne réagissent pas ni entre eux, ni avec d’autres. Ils ont une configuration
plus stable.

Exercices
Donner la représentation de Lewis des molécules suivants :

HCI, H,S, PHj; Si ; HCN ; C,H; (éthyle ou acétyléne) ; CCI5F

15



Chapitre 3: La mole

Définition 1égale de la mole, nombre d’Avogadro

La mole est la quantité de matiere d’un systéme contenant autant d’entités ¢lémentaire qu’il y
a d’atomes dans 0,12kg de carbone.

Exemple : calculons le nombre d’atomes contenus dans un volume de 1mm?® de métal cuivre
sachant qu’un atome de cuivre a une masse de 10,5.10%°kg.

Calculons d’abord la masse, m, de Imm?® de métal cuivre.
La masse volumique a du métal cuivre est :
a= 8,96g.cm'3

m 3 3.3
a=;=>m=axvavecv=lmm =10"cm

m=8,96g x 107 =8,96.10%g = m =8,96.10°g = 8,96.10 kg
Le nombre d’atome contenus dans Imm° de cuivre est donc :

8,96.107°

_ 19
10,5.10-26 8,5.10

Il est donc impossible a notre échelle de mesurer une quantité de maticre par le
dénombrement des particules qu’elle comporte, c’est ainsi que les chimistes ont défini a leur
échelle : la mole (symbole mol).

Ces entités élémentaires peuvent €tre des ions, des atomes, des molécules, des protons,...

1- Constante d’Avogadro
Soit un systeme comportant N entités ¢lémentaires, des atomes par exemple. Soit n, la
quantité de matiere correspondante.

Si on double par exemple N, il va de soi que la quantité de matiere (exprimée en mol) est
¢galement doublée.il existe une relation de proportionnalité entre N et n soit :

‘ N= NA.H ‘

N, est la constante de proportionnalité appelée constante d’Avogadro. Son unité est le mol™
et cette constante est Ny = 6,022.10"mol’

e N : est un nombre pur (sans unité) ;
e n:estenmol

2- Repreésentation d’une mole de particule

a) Représentation de la mole d’atomes
La mole d’atomes est représentée par le symbole de I’élément.
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Par exemple :
- Creprésente la mole de carbone ;
- Cureprésente la mole du cuivre ;
b) Représentation de la mole de molécule

Une mole de molécules est représentée par la méme formule que la molécule. Par exemple :
H,O représente une mole de molécules d’eau ;
NHj représente une mole de molécule d’ammoniac ;

¢) Représentation de la mole d’ions

Une mole d’ions est représentée par la méme formule que I’ion correspondant :
Par exemple : CI représente une mole d’ion chlorure

SO42' représente une mole d’ion sulfate.

3- Les masses molaires

a) Définition générale :

La masse molaire d’une espéce est la masse d’une mole de cette espece. On symbolise la
masse molaire par M. la masse molaire M s’exprime donc en g/mol.

b) Masse molaire atomique

C’est 1a masse d’une mole d’atomes de I’espece considérée. La masse molaire atomique d’un
¢élément figure dans la classification périodique.

Elle tient compte des proportions des différents isotopes de 1’¢lément rencontré dans la nature.

Exemple 1 : le chlore naturel est constitu¢ de deux isotopes :

- 35C1:75,77% ; M, = 34,969g/mol
- 37CL:24,23% ; M, =36,966g/mol

Calculer la masse molaire atomique de 1’élément

M =227 x 34,969 + 2227 x 36,966
100 100

| M =35,45 g/mol |

Exemple : 1a masse molaire atomique

M (c) = 12g/mol; M (fe) = 55,8g/mol ; M(o) = 16g/mol ; M(h) = 1g/mol.
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¢) Masse molaire moléculaire

La masse molaire moléculaire d’un corps est la masse d’une mole de molécule de ce corps.

Cette masse molaire moléculaire s’obtient en faisant la somme des masses molaires atomique
des atomes qui constituent la molécule (en tenant compte des coefficients de la formule
moléculaire).

On écrit par exemple : M(H,0) =2 x M(H) + M(O) ; M(HCI) = M(H) + M(CI).
M(NH3) = M(N) + 3M(H) ; M(H,SO4) =2 x M(H) + M(S) + 4x M(O)
Exemple:

Calculons-les masse molaires moléculaires suivants:

NaHCOj; C12H2011 5 ZoCly. NH4Cl; Al(SOs)s ; NHaNOs.

d) Masse molaire ionique

La masse molaire ionique est la masse d’une mole d’ions de 1’espéce considérée. En
négligeant la masse des ¢électrons par rapport a la masse du noyau d’un atome.

La masse molaire d’un ion monoatomique est pratiquement égale a celle de I’atome
considéré.

Ainsi ; M(Na") = M(Na) = 23g/mol et M(CI") = M(Cl) = 35,5g/mol

La masse molaire d’ion moléculaire est la somme des masses molaires de chaque entité
comportant I’ion.

M (SO4%) = M(S) + 4M (04%)

4- Masse et quantité de matiére

En chimie, il faut fréquemment résoudre le probleme :

Quelle est la quantité de matiere n contenue dans un échantillon de masse m d’une espéce X
dont la masse molaire est M.

L’espece X peut étre constituée de quelques atomes, ions.... Une mole de matiere a une masse
¢gale a M (masse moléculaire).

Donc n moles ont pour masse : m =n X M oumen g; nenmol; M en g/mol.

On en déduit : n = %
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Exemple de calcul :

a) calculer la quantité de matiére contenue dans 28g de fer.
on donne M(fe) = 558g/mol.

b) Calculons la masse d’un échantillon contenant 0.5 mol de soufre

On donne M) = 32g/mol
Mg =ns) X Ms) = 0,5 x 32 = 16g

4. Cas des corps purs gazeux, volume molaire

D’apres la loi d’Avogadro-Ampere, des volumes égaux de gaz différents, pris dans les mémes
conditions de température et pression, renferment la méme quantité de matiére (méme nombre
de molécule). Dans les mémes conditions de température et pression, une mole de tout gaz
occupe le méme volume. C’est le volume molaire Vm.

a) définition du volume molaire

Le volume molaire d’un gaz est le volume occupé par une mole de ce gaz. D’apres la loi
d’Avogadro-Ampere, le volume molaire ne dépend pas de la nature du gaz considéré :

Dans la méme condition de température et de pression, tous les gaz ont un méme volume
molaire.

Les physiciens définissent les conditions normales de température et de pression (CNTP) par :

Température : t = 0° ; pression normale : P = 1,013pa. Le volume molaire dans ces conditions
vaut :

| Vm =22,4L.mol” |

b) Relation entre volume et la quantité de matiére

% Pour une température et une pression données, une mole de gaz occupe un volume
Vm ;

% Dans les mémes conditions, une mole de gaz occupent le volume V tel que :

‘VanVm ‘
V =en litre (1) ; n = en mole (mol) ; Vm = en litre par mole (I/mol).
On déduit :
v
n = —
Vi
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¢) Relation entre la masse molaire atomique et la quantité de matiére

M=n.M

=
I
]

M la masse molaire atomique (g/mol)

n = la quantité¢ de mati¢re (mol)

m = masse de I’échantillon en gramme (g)

Remarque :

La Densité par rapport a 1’air d’apres la loi d’Avogadro- Ampére

M=29xd

d= densité

Exercice : calculer la quantité de matiere dans un flacon d’un litre, rempli de dichlore, ce
flacon a été rempli dans les conditions ou le volume molaire vaut 241/mol.

En déduire la masse de dichlore dans le flacon.
Résolution :

Quantité de matiére contenue dans le flacon.

14 L i ,
n=--,en vérifiant V ; et Vm ont été menés dans les CNTP.

n= i =0,0417 =4,17.10% mol

Masse du dichlore mcp,=nx M = 4,17.10'2 x 35,5=2,96¢g
Exercice 3 :
On considére un échantillon de soufre, de masse 1,6g.

I- Quelle quantité de matiere renferme cet échantillon ?
2- Quel nombre d’atome contient-il ?

Solution :

_m - —L6_
I- n= o M(s)=32orn ~ 0,05 mol

2- nombre N d’atome de soufre contenu dans 0,05 mol.
Il y a Na = 6,022.10* atome de soufre dans une mole de soufre.

Dans n =0,05 mol de soufre il y aura N atomes de soufre tel que :

N =n.N, = 0,05 x 6,022.10% = 3,01.10°* atomes.
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Exercice 3:

Calculer la masse de chlorure de sodium obtenue en faisant bruler 0,46g de radium dans un
exces de dichlore.

Résolution :

1% méthode :

- calculer la quantité de maticre introduite :

- Ecrire I’équation bilan : 2Na + Cl, — 2NaCl

- Faire un bilan de matiére correspondant aux coefficients stoechiométriques.

- Noter la quantité de matiére connue et reconnue : 2 x10?mol + excés — n.mol
- Déduire la quantité cherchée du tableau de proportionnalité.

-2
1= 5 n=2107

2
- Calculer la masse cherchée : mnaci = n + M avec M aci) = 23 x 35,5 = 58,5g/mol

m nacr = 2.107 x 58,5 =1,17¢.

Exercice 4: on exprime parfois la composition d’un corps compos¢ par une formule
centésimale, molaire ou massique. Une telle formule indique les pourcentages molaires ou
massiques, des différents éléments qui composent le corps étudice.

Etablir les formules centésimales saccharose (le sucre) dont la formule est C,H»,01;.

1- Formule centésimale molaire
Le pourcentage molaire d’un élément X se calcule par :

nombre d'atomesde X dans la formule
100 x

nombre total d'atomesdans la formule

Le saccharose est un composé moléculaire d’atomicité égale a 45. D’ou, le pourcentage
molaire en €lément vaut :

Carbone = 100 x g ~ 26,7 ; hydrogéne = 100 x E ~ 48,9
Oxygéne = 100 x = = 24.4

2- Formule centésimale massique :

Le pourcentage massique d’un élément X se calcule par :

masse de l' élémentX contenu dans une mole

100 x

masse molaire du composé

Mc=12x 12 =144g/mol; Mp=11x 16 =176g/mol ; My =22 x 1 =22g/mol.
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Mc,,H,,0,,= 342g/mol. D’ou pourcentage massique en €lément :

Carbone = 100 x =~ 42,1 ; Hydrogéne = 100 x —= = 6,2
342 342

o 176 _
Oxygene = 100 x a2~ 51,5

Exercice 27.1 : Ecrire les formule des molécules suivantes ; calculer leur atomicité et préciser
s’ils sont des corps simples ou composés. Diazote, néon, dioxyde d’azote ; octasoufre,
pentachlorure de phosphore ; hexafluorure d’ammonium ; tétraphospore.

Exercice 27.2 : combien y a-t-il de mol d’eau dans un litre d’eau ? La masse volumique de
I’eau liquide est voisine de 10°kg/mol. Combien y a-t-il de molécules dans un litre d’eau ?

Exercice 27.7 : déterminer la quantité de mati¢re contenue dans 100g des corps :
dihydrogéne ; bromure de potassium Kbr, chlorophylle CssH7,N4OsMg.

Exercice 27.9 : calculer la composition centésimale molaire et massique des molécules
suivants : NO ; NO, ; N,O:s.

Exercice 27.4 : les bougies sont constituées de molécules d’acide stéarique de formule
Ci8H360;. Quelle est I’atome de 1’acide stéarique ? Quelle est sa masse molaire ? Combien y
a-t-il de moles d’acide stéarique dans une bougie de 180g ? Combien y a-t-il de molécules ?

Résolution : 56 ; M = 0,52 mol ; 3,18.1023 mol
a=10’kg/m’ ; V=17 = 1/=0,001m’
N=nxNjx ®>n=mxM=axVxM
aZ%:mzaXV
n=10kg/m’x 10°m’ x 18.107
m_axv 1000.0

n:—__
M M 0,018

n = 55,56 mol |

Exercice : le sucre est un composé bien défini : le saccharose de formule C,,H,,0;;. Par
chauffage en vase clos, il donne du carbone et de la vapeur d’eau. Ecrire I’équation bilan de la
réaction et calculer la masse de carbone obtenue a partir de 48,3g de sucre.

22



Chapitre 4 : La réaction chimique
I- EQUATION BILAN D’UNE REACTION.

1- Définition de la réaction chimique.

Une réaction chimique est une transformation au cours de laquelle, les corps purs appelés
réactifs disparaissent en donnant de corps purs différents appelés produits.

Exemple : réaction du soufre avec le soufre S + O, — SO,.
Les réactions sont : S et O, les produits : SO,

2- conservation de la matiére au cours d’une réaction chimique
Loi de Lavoisier.

Au cours d’une réaction chimique, tous les éléments constituant les réactifs se retrouvant dans
les produits de la réaction : on dit qu’il y a conservation des éléments : cette conservation
constitue la loi de Lavoisier.

3- comment équilibrer une équation bilan

Pour écrire 1’équation bilan équilibrée d’une réaction :

- On écrit les formules des réactifs et des produits en prévoyant 1I’espace des coefficients
stoechiométriques.

Exemple | |Na+ |BCl, —| |NaCL

- On constate qu’il y a le méme nombre de mole Na dans chaque membre, par contre,
pour 2 moles d’atomes de chlore (Cl) dans le membre de gauche (dans NaCl,) iln’y a
qu’une mole d’atome Cl dans le membre de droite (dans NaCl).

- On exprime alors la conservation de 1’élément chlore en plagant le coefficient 2 devant
NaCl et le coefficient 1 devant Cl,.

- Mais par convention, le coefficient 1 ne s’écrit pas. On obtient alors.

2Na + Cl, — 2NaCl

C’est I’équation bilan équilibrée qui se traduit par le bilan suivant :

2 moles de Na réagissant avec 1 mole de dichlore pour donner 2 moles de NaCl.
Exemple d’application : équilibrer les équations bilans suivants :

1- ALO; +3C + 3Cl, — 2AICI; +3CO
2- st + 0, - H, + SO,
3- Fe+ O, — Fes0q4
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Résolution

1- ALO, +3C + 3Cl,
2- Hy+20,— Hy +S0;
3- 3Fe +20; — Fes04.

1I- Etude de quelques réactions chimiques

a) Etude de quelques combustions

e La combustion du carbone dans un le dioxygéne (O,) conduit au dioxygene de carbone
CO; (gaz qui trouble I’eau de chaux). Son équation bilan est:

C + 02 —>C02

e La combustion du soufre dans le O, donne le SO, (gaz soluble dans 1’eau et qui
décolore le permanganate de potassium).

Equation bilan: S+O, — SO,.
e [a combustion des alcanes:

La combustion des alcanes avec le (dioxygene) O, donne le CO et la valeur d’eau si le O, est
utilisé a défaut, mais en général cette combustion donne le CO; et la vapeur d’eau.

- Combustion compléte donne CO, et H,O
- Combustion incomplete donne CO et H,O.

Les alcanes ont pour formule générale: C,Hyy, + ».
Pour n = 1, CHy; pour n=2, C;Hg; pour n =3, CsHj,
Exemple: de combustion avec le O,.

- CH,+ 20, — CO, + 2HO
- C,H6+ g 0, — 2CO, + 3H,0.

1- Bilans-molaires et massiques d’une réaction chimique

a) L’équation bilan et le bilan molaire
Montrons sur un exemple que 1’équation bilan d’une réaction peut étre traduite en termes de
quantité de matiere.

Exemple: I’action du carbone sur I’oxygene de cuivre donne de dioxyde de carbone et du
cuivre métal.

2Cu0 + C — 2Cu + CO;,

24



Traduisons le bilan en quantité de maticre:
2 moles de (CuO) + 1 mole — 2 moles (Cu) + 1 mole (CO).
Ce bilan signifie que la formation de chaque mole de CO2 s’accompagne nécessairement de:

e La formation de deux moles de Cu;
e La consommation de 2 moles de CuO et d’une mole de carbone.

Exemple 2: on considere la réaction suivante:
4NH; + 50, — 4NO + 6H,0

On a obtenu 6 O moles de NO par cette réaction; quelles quantités X et Y d’ammoniac et
dioxygene ont été nécessairement consommées? Quelle quantité d’eau z s’est formée
simultanément?

Solution:

Equation: 4NH3 + 50, — 4NO + 6 H,O

Bilan molaire: 4 moles (NH3° + 5 moles (O,) — 4 moles (NO) + 6 moles (H,O)
Systéme étudié: x (mol) + y (mol) — 6 O mole + z mole.

X mole — 6 O mole

4 moles — 4 moles = x —6X460 = 60 mol(NH3)

Remarque : I’équation bilan d’une réaction chimique traduit des relations de proportionnalité
entre les variations des équations de maticres dans différents corps purs intervenant dans la
réaction.

b) L’équation bilan et le bilan massique.
L’équation bilan, qui traduit des relations de proportionnalité entre les variations des quantités
de matiére des différents corps purs intervenant dans la réaction, traduit aussi les relations de
proportionnalité entre les différentes masses de ces corps.

Exemple: 2CuO + C — CO, +2Cu

Le bilan massique de cette réaction s’écrit:

2x79,5¢+12g — 44g + 2 x 63,5g

Ce bilan signifie que 1’obtention de 44g de CO, s’accompagne nécessairement de:

- La formation de 127g de Cu;
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- La consommation de 159g de CuO et de 12g de carbone.

Exemple: calculer la masse de NaCl obtenue en faisant bruler 0,44g de sodium dans un exces
de dichlore.

Solution:
Equation bilan: 2Na + Cl — NaCl

2x23g + 3559 - 2x(23+ 35,5)

Bilan massique: { 469 + 71g - 117g

Systéme étudié: 0,46g + exces — X

117 x 0,46
X=m=

=1,17¢g

Exercice 1: écrire les équations bilans des réactions suivantes:

- Sodium + chlore;

- Dibrome aluminium (produit obtenu est le brome d’Al AlBr3)
- Sodium + eau.

- Fer + dichlore (le produit est le chlorure de fer)

Exercice 2 : le sucre est un compose bien défini: le saccharose de formule C1,H,,0;;. Par
chauffage en vase clos, il donne du carbone et de la vapeur d’eau.

Ecrire 1’équation bilan de la réaction et calculer la masse de carbone obtenue a partir de 48,3g
de sucre.

Exercice 3: on fabrique du chlorure d’aluminium AICI grace a la réaction dont I’équation
bilan s’écrit: 2A1 +Cl, — AICls. On souhaite obtenir 0,25 mole de chlorure aluminium,
quelles sont les quantités de matieres d’aluminium et de dichlore nécessaire?

Résolution exercice 3:

2Al1 + 3Cl, — 2AICK
2 moles + 3 moles — 2 mol
1 mole + x mole — 0,25 mol

2 moles (AICl3) <= 3moles (Cl,)

0,25 moles (AICI) < x mol (Cl,) = % :§ =x="> '(;'25

Exercice 4: écrire I’équation bilan pour chacune des réactions d’écrites ci-dessous.

a) La combustion incompléte de 1’éthane (C,Hs) dans le dioxygene forme du carbone et
de I’eau.
b) L’eau oxygénée H,O, se décompose en eau et dioxygene.
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¢) Le chauffage du carbonate de calcium CaCOj forme de I’oxyde de calcium CaO et du
dioxyde de carbone.
d) Le dihydrogéne brilé dans le dichlore en formant du chlorure d’hydrogene

Masse molaire.
CsHsOg acide ascorbique (vitamine c), C4H;¢O,Ny4 (caféine)
CoHgOy4 (aspirine); C,7H460 (cholesterol), Na,SO4 (sulfate de Na)

Cu(OH); (hydroxyde de cuivre; (CH3);CCl.

III- Détermination du réactif en exces

Lorsque les réactifs sont mélangés dans les proportions correspondant a celle des coefficients
de I’équation-bilan, on dit que I’on se place dans les proportions “stoechiométriques”: les
réactifs disparaissent alors totalement. Il n’en est pas toujours : un des réactifs peut étre en
exces vis-a-vis de 1’autre.

On réalise une réaction aluminothermie en mélangeant m; = 31,92g d’oxyde de fer, de
formule Fe,03, et my = 6,75g d’aluminium. La réaction étant amorcée a 1’aide d’un ruban de
magnésium en flamme, il se forme de I’oxyde d’aluminium Al,O; et du fer.

1- Quel est le réactif en exces?

2- Déterminer la masse m” du réactif en exces qui n’a pas réagi.
3- Quelle masse m de fer est formé?

4- Quelle est la masse m’ d’oxyde d’aluminium formé?

Solution

1. Determination du reactif en exces
- L’équation bilan de la réaction s’écrit:

Fe,O3+ 2Al — Al, O3+ 2Fe
e Quantité de matiére relative a I’équation bilan:
1 2 1 2
Masse s relatives au probleme:
Im m; m? m?

¢ Quantité de matieres relatives au probleme

m1l mz2
In=——— In= n? n?
M(F3203) M(Al)

On détermine les masses molaires
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M(Fe,03) = 1159,6g/mol

M(AI) =27g/mol ; M(Al,03) =102g/mol

31,92 6,75
n= ——=0,2 mol ; n, =—=0,25 mol
159,6 27

- Calculons la quantité de matiére n, d’aluminium nécessaire a la consommation totale
de 0,2 mole d’oxygene de fer.

D’aprés 1’équation bilan, pour 1 mole d’entités Fe,O; il faut 2 moles d’atomes d’aluminium
donc pour n; moles d’entités Fe,Os il faut n, = 2n; moles soit n,’= 0,40mole d’atomes
d’aluminium.

N, =ny’: ’aluminium est en défaut ce qui correspond a exces d’oxyde de fer.

2. Masse de I’oxyde de fer en exces
L’aluminium étant en défaut, c¢’est lui qui va limiter la réaction. En effet lorsqu’il aura
totalement disparu, la réaction s’arrétera:

L’oxyde de fer en exces ne réagira pas. Il faut donc raisonner sur le réactif en défaut.

- Calculons la quantité de matiére n;’ d’oxyde de fer nécessaire a la consommation
totale des 0,25 moles d’aluminium. Pour 2 moles d’atomes d’aluminium il faut 1 mole

d’entités Fe,O; donc pour n, mole il en faut n;’= n72 soit n;’ = 0,125 mol d’entités

F€203.
- La quantité de matiere le Fe,O3 en exces sera:

1"’ =n;—-n;”=0,20-0,125= 0,075 mol
- Lamasse d’oxyde de fer en exces sera donc de:

m"=n;" x M (Fe;03) = 0,075 x 159,6

m"(re03 = 11,97g. |

3. Lamasse de fer formé.
- D’apres I’équation bilan pour 2 moles d’atomes d’aluminium il se forme 2 moles
d’atomes de fer, donc, pour n, moles il s’en formera n = n; soit.

nere) = 0,25 mole.

La masse de fer formée est: m = nge) X Mre) = 0,25 x 55,8

| mgo=13,95g |

Remarque: conservation de la masse. Au départ la masse des réactifs est de:
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31,92 + 6,75 = 38,67g.

Lorsque la réaction est terminée il s’est formeé :13,92 + 12,75 = 26,70g de produits. Sachant
qu’il reste 11, 97g d’oxyde de fer qui n’ont pas réagi, apres réaction il y a bien la méme masse
qu’avant la réaction: 26,70 + 11,97 = 38,67¢.

3- Masse de dioxyde d’aluminum formé

De méme pour 2 moles d’atomes d’aluminium Al,Os, donc, pour n, moles il s’en formera
, N2 o
n = ? soitn (A203) = 0,125 mol.

- La masse d’oxygeéne aluminium formé est:

.m’= n’(A1203) X M(A1203) = 0,125 x 102 = 12,75g

| m’(aos) = 12,75¢ |

29



Bibliographie

1. G. Fontaine, A. Tomasino, Chimie Seconde, Nathan, 1990

2. JP. Lecardonnel, JG Villar, Physique Chimie Seconde, Collection Galiléo, Bordas,
2000

3. Physique Chimie Seconde, Collection Eurin-Gie, Nouvelle Edition 87, Hachette



SinpraRRaE) | S L Ll e ] A | Bepie) e L ] - nEaEEEEnly Ly SEEERA] | SR EERHLY mmpay |

IT [ON [P | W0 | SH | JD (3] (W) Wy | nd dn | n | ed -_.H../
L6T EOL|vec TON |95t 101 )6sf 000 |kEi  66|15C  B6|900  L6|ivC 961ivi S6|Ir  P6[0cir E6|0wiZ T6|0ez 16 0t 06
[ mAmasd iy gy wapmpepany | segdaang ISR | AR | s, - puTdg

ey CLIETLITEY

ng QX (W] 1q |oH Ad|qL |pD | ny WS wd PN ..a:@U /,.

loger sefocer oclewor 69vior 89 over L9|sTor 99|ewst $9frist ¥ofozst €9|ros) T9|sk  9wert 09|wort 65row 85

ey (v 4| QA

oIt BR|srz RR|izz LR

a0 ampnyy i CTT wasu sy aupibueg ey T [ r—— swnirny [—
|

uj IV (od (] (Qd | IL (SH |0V |3d | 41 (SO (94 A\ EBL (JH ®1| ed | SD 1A

IIL 9B 0 SER|0Il _Tn“_a._mnm EB |70z T8 vr0l IB|900C ORoial BL|I's6l BLiTTal LL|Z06l 9L|29wl SL|evRl FL|s'ofl EL|S8c) TL (6wl LS|CLDl 9%|sTit &S
wepniey | wempew | mmmppny | wesueny | emepqiarg | wegey | wapeay gy wngusas | smjeany

ey | apmaTy e | gy ey ey

Y —p)| anmypey A —— g [LLl -

X | I (2L QS |uS | ul (PD |3V |Pd |4 |nY 2L |ON (AN [1Z | A | 1S |qF A

CIEL FS{ewil €5|id) TS|wTi IS|esit 05| ¥wil 6F|rii) BPlowi LPlrool 9FlsTol SPU1M01 PRlse  EF(ese TR|ece IP|Tie  OF|ows 6E[viy  BE 55w LE
Ly LUIEE S FEHa LT R ] Ry i L I a3 B Y BRI 0 ey L ! e LE L]

] = L ] (BB LY R )
D |Ag |38 sV (9D (e |uz (nD [ IN (0D (24 [WIN|41D | A |IL (39S [eD | X | Ag
e MEle'se SE|oer FEleer EE|9Ec TE|Lew ME ey 0|89 6Ticwd BIlews LIjgdes OT|e'we ST|ocs FIle'os €@|e'ir Tx|osr 1T|0or O |1ex &1
wa ki PETE) ey wimmd s warradeg e

V(D! S| d|Ss |1V 3 | BN I

o6t Bljese LIjize 9ljoe sSlfisr Fijoez £l et Thokz 11
- b asusldugry gy e T Y g A El 1T

°N (4 O (N | D | 49 29 | V1 11

oL 01 |o'el i |0t ®{ore Lo LALE] 5 O Fle'e £

°H

o'r L

Ieq £10°1 1@ D,57 & 2jduns sdiood np anbisAyd w12 {(g) H
., 2| Ins aseq () : sA10N Iy :

I

=
D~
e

o
=

() 210quikg od

b I anbnuoe cigwnp

(1)-jowrs us anbrmole assepy

pua3I

SANOIATHD SINAWATE SFA FNOIAONYdd NOLLYOIAISSY1))






