Chapitre I : Rappels et notions fondamentales

La matiere se trouve dans la nature sous forme de mélanges (homogéne ou hétérogene), et
sous formes de corps purs.
La séparation des meélanges hétérogénes par 'action d'vm procédé physigue donne des
melanges homogenes, ces demiers peuvent de nouveau éire séparés pour avolr des coIps
purs. 11 existe plusieurs techmeques de séparation des constifuants d'un meélange en corps
purs (dishllabon décantahon....) et des consfituants de corps purs composes en corps purs
simples (électrolyse, radiolyse, etc).
Un corps pur est caracténse par ses propnétes chimiques ou physiques (temperature de
fusion, température d’ebullibon, masse volumique, mdice de refraction, etc ). On
distingue deux catégones de corps purs :
v" Corps purs simples constitués d un seul type d’eélement
Exemple - Oz, 03, H2, Fe efc....
v" Corps purs composeés constitues de deux ou plusieurs eléments
Exemple: H:O, FeCla, HC1, H:S0y, efe...).
La matiére est constituée donc de particules élémentaires : les atomes, actuellement, 11 y a

114 especes d atomes conmues. Elles different par leurs structures et leurs masses.

1. Etats de la matiere

La matiere existe sous frois formes : solide, liqmde et gaz. La température et la pression
Jouent un role fres mportant dans le changement d’etat. Le passage de la matere de |'etat
sohde a 'état hqude se fait par fusion, de 1'etat liquide a 1'état gazeux par vaponsation et
de I'état solide a 1'état gazeux par sublimation Ces transformations sont illustrées par la
Figure 1 ci-dessous :
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Figure 1. Les états de la matiére et ses transformations.




que des volumes egaux des gaz contiennent le meme nombre de molecules a temperature et
pression identiques (Hypothése 4" Avogadro).

Exemple -

Calcul de la masse relative de 1"oxygene par Avogadro en 1811 :
Densite de O; = 1.10350 {mesurée par gay-Lussac)

Densité de H; =0,07321

1102359
0,07321

Mazze atomique de I"oxvgene O: Mmg = X 1luma = 15,0743 vma.

2.3 Nombre Avegadre
La constante 4’ Avogadro est le nombre d'entites elémentaires coatennss par mole de ces
mémes entités. Le symbole de la constante d°Avogadro est Ma et son unité est mol™. Le
calcnl du mombre d’atomes dans 12 g de carbone donne - (Les unites pour la relaton
suivante)
N, = 12

1.9926 x 10723

La valeur approchée du nombre d’ Avogadro est: M= 6,022 x 10" mol!

— §,02288 x 10

2.4 Mole er masse molaire

Les masses des atomes sont toutes trés petites (entre 107 et 10°%° kg) ot donc pen pratiques
a utilizer dans le monde macroscopique.

La mole (mol) est l'unitée que les chimistes utilisent pour exprimer un grand nombre
d’sbomes.

On définit une mole comme etant le nombre d’atomes qu’il ¥ a dans 12g de carbone 12. Le
nombre d’atomes dans une mole est appelé Mombre d’Avegadro (N =6.023 % 10 mal™).
La masze molaire (M) est la masse d'une mole d'atomes. L unité ds masse atomique est ls

1/12 de 1z masse d'on atome de carbone 172

1 1 12
1uma = E:‘:Mml:':ﬁf] - E 4 E
luma = 1,6605 ¥ 107 *%g
Exemple :

Mmy, =38 x100% => My, =mx N =23 g/mol

2.5, Molecnles

Une molecnle est une union de deux ou plusieurs stomes lies enfre eux par des lisisons.
C’est la plus petite partie d"un compose qui 2 les mémes proprietes que le compose.
Exemples -

H:0, Hx, HC1, H50y, etc.....
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2.8, Masse molaire moleculaire
La massze molaire meleculaire est la masse d'une mole de molacules. Elle est ezale a la

somme des masses atomiques des elements qui la constiment.

Exemple :
Mo = My, ~ Mo + My = 40 g/mol

. 40 -
Etla masse d une molecnle NaOH esf Admsson e gaxiir g =40 um.a

Une reacton chimigue est en fzit un echange d'atomes entre les molecules dans des
conditions experimentales definies. Les molecules peuvent etre constituées uniguement de
denx atomes (par exemple, le dioxygene est compose de deux atomes d'oxygene) ou de
plusieurs millions d'atomes, cas d'une macromolecule (exemples : moleculs de cellulose on

du Mylon).
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Figure ?. Deux macromolecnles

27 Compositions massigue

La composition massique d'un compose chimique est donnes par - la division de la masse
du composant ('elément, molecule ou solite) par la masse totale du melange (compose ou
solution). Le pourcentaze massique indigus le pourcentage de chague elemsnt contenn dans
un compose chimique.

Exemple I :
Dans 1'ean le pourcentage massique en oxygene ot en hydrogene sont respectivement 38 8%
et 11.2%

Exemple 2 -

Un zaz contient 81,1% de bore et 18,9% d’hydrogene ; sachant gue sa masse molaire est de
53.32g/mol et les masses molaires du bore et de I'hydrozeéne sont respectivernent (Mg =
10,811 g'mual et By = 1g'mol).

On suppose le gaz est d une formuls boute de BoHy. La masse molaire du gaz est ©



.H_Fu = 53,32 = x.10,811 +¥.1

_Bllxs3sz 189X 107% % 53,32
- T 10811 0T 1

O obiient x = 3,999 gt y = 10,07
La formmle moleculaire du gaz est donc BaH o

3. Les solotions

3.1. Défimirion

Une solution est obtemme par dissohution d'ume espece chimique (solité) dans un solvant
L'espece chimique dissoute s"appells le solute ; il peut atre sous forme solide, liguide ou gaz.
Aprés dissolution, le soluté pent étre sous forme d'ions ou sous forme de molécules. Une
soluton est dite aquense 51 le sobvant est "ean.

Exemple -

L obtention d'un verre d'sau sucre exige la dissolution d'un morcean de sucre dans 'sau. La
sucre constitue le solute, tandis que 1"esu joue le role de solvant.

Une solution est dite saturés quand le solvant ne peut plus dissoudre le sohite

3.2 Comncenmanon molaire

La concentration molaire d'une espéce chimique en solution est la quantité de matiere de sohate
par litre de soloton.

La concenfration molaire d une espece chimique A se note Csou [A].

Elle 5" exprime en mol L.

Avec n - nombre de mole de I'espece chimigue en mole (mol),
Wit Volume de la solution en limes (L),
C s ou [A] concentration en mole par litre (mol. L")
Exemple :
Afin de sucrer une tasse confenant 150 mL de the, on ajoute un morcean de sucre ds 6,0 g
Le sucre est constitue majoritzirement de saccharose de formmle Cp:H::20p de masse
molaire M=342.0 g.mol”’. La concentration molaire en saccharose est [C3HwOy]

il 0y & 1.75 % 102

La guantte de matiere sucre est @ niCypHp3044) = i o) — 300

mal

Si le volume du sucre est negligeable Viesgics = Viakam

[CiaHzp05,] == HEMu®ud gop ) = 150 mL =051

a0l wilon

[CyaH2204,] = 1,169 % 10”7 mol.L™?



3.3 Comcemirafion massigue
La concentration massique d'une espece chimigue splution est la masse de solute
présente par litre de solution. La concentration massique se note C, elle s”exprime en g L.
m
€ = —ibophor

Veatution
Avec Cy, est exprimé en gL, Mg, est exprimé en g of Viagiea ea L
Lorsque la concentration molaire est conoue, on peut egalement calculer la concentration

massique par la relation :

6= A gteg = —2 grng = —2 »im % Mo oy Oy X M

soed i M Ca
Avec Coempgl”: CyenmolLl”’; Mamgmol™
Exemple -

Afin de preparer mne solution de diode (I3), on dissout une masse m = 50,0mg de cristaux
de diiode (Ix) dans 75,0mL de cyclohexane La concentration massigue du dilode dans le

cyclohexane est :

_ m‘._':fz:l
m =

l'r.'m-d
my(l}) = 50.10 %z et Vi,; = 75mL
Cqm = 6,67 ® 107 gL

3.4 Normalite
La mormalite (M) est le nombre d’equivalent-grammes par litre de solution.

SE= T = Mg = Z X
Mig—gr = E XN
Dionc :
La pormalite est definie comme la concentration molaire Cwmmltipliee par un facteur
d'equivalence (Z). Depuiz lz definiion du factewr d'equivalence depend du confexte
(reaction qud est a I'amde).
N=Cy %Z

Z en equilibre acido-basigue est le nombre des ions H™ on OH" echanges
Z en equilibre oxydo-reduction est le nombre d'electrons echanges



3.5. Molalire

La molalité dune solation (b;) est definie comme la quantite dun constituant n; (en moles)

divisés par la masse du solvant Msskes (Pas la masse de 1a solution). La molalite s'exprime
en moles par kilogramme (molkg). On indique a la molalite d'un constmmant (i) par le
symbole (&) pour ne pas confondre avec le symbole de la masse (m).

ki)
B =

t T Myatpant
3.4 Fracoom melgire

Si on considere my moles de solvant et n; moles de soluté, les fractions molaires du solvant
et du solute sont respectivemment x; et x;:

iy —_ iy
ny+ng n+ R,

I =

Donc pour generaliser, on peut &crire -

oy e )
N =
E iy Len mel )

3.7, Dilunion d 'une solufion

Diluer une solation, c’est obtenir une nouvelle solution moins concentrés que la soluton
initiale, en sjoutant du solvant. La solution initiale se nomme solution mere et la solution
dilués s& nomme la solution fille Au cours d*une dilution, la quantite de matiere de 1'espéce
chimique dissoute ne varie pas | Dmére = Nille 0T Dete = CoWo et nane = C1W

D’ou : Calo = C1F,

Exemple -

Pour preparer un volume V= 100 ml d'une solution fille d’hydroxyde de potassium de
concentration C; = 2.5.10"mol L', 4 partir d'une solution d’hydroxyde de potassium mére
de concentration Cp = 5,0.10°mol 1, il fout prélever un volmme Vi de la solution mére

Ell ] F:

egale a: mg=m donc : Cal s =CO1F) w=Fa = donc Fp=5x 1073L

Il faut donc prelever 5 mL de la solution mere et completer le volume a 100 mL.



Chapitre 11 : Structure de ’atome

Les clumistes ont mis en évidence ume centame d'éléments qui, tels que 'oxygéne ou
I'hydrogene, entrent dans la composition de la matiere. Les savants du XTX*=* siecle, en
mettant en évidence les lois pondérales de la clumie, ont établi une échelle on tous les
éléments connus se classent par nombre de masse. En choisissant arbitrairement 1 umité pour
I"élément le plus léger (H'), tous les éléments se voient alors attribuer un nombre de masse
bien défini. La chumie modeme a montré que ces proprétés sont dues a 'existence des
atomes. Chagque élément comrespond a une espéce d’atomes ou a une famulle disotopes

ayant une masse donnee.

1. L*atome
Vers le 15°siecle, des savants commencérent a progresser dans la connassance de la
mafiére et 3 metire en doute les concepts anstotéliciens du monde et de la matere. Robert
Boyle (1627-1691), chimiste anglais, la mahere était faite de quelques substances simples
appelées élements.
Dans les amnnees 1780, A. L. Lavoisier (1743-1794) réussit a décomposer l'oxyde de
mercure et énonca la loi de la conservation de la masse :

"Rien ne se perd, rien ne se crée, mais tent se transforme”.
Lorsquen 1803, le chimuste britannique J. Dalton (1766-1844) étudia les réactions
chimigues, 1l fonda sa théone sur l'existence de petites particules insécables, les atomes. La
théone atomique de Dalton ne fut pas acceptée fout de smite dans la commumaute
scienfifique. Elle ne découlait pas d'une observation expénmentale directe comme les
lois préceédentes, elle était plutot le frmit d'une déduction logique. Personne n'avant jamas
vo d'atomes... alors comment y croire?
J. J. Thomson (1856 - 1940) qu découvrit I'électron en 1897, a proposé un modeéle, dans
lequel 1l compare 'atome a une boule de matere de charge elecingue positive, « piquee »
d'électrons, particules de charge négative (Figure 3). Dans un maténan solide comme l'or,
ces sphéres seralent empilées de facon a occuper un volume mimimal.
Milhkan, par sumple mesure de vitesse par le rapport de la distance parcourne sur le temps
mis pour la parcounr sur une gouttelette dhwle quil iomisait en l'radiant par rayons X,
observa expérimentalement que les valeurs diomisation étalent toutes multiples entiéres
de €=1,592x10""* C, constante que l'on connait auwjouwrd’hwi sous le nom de charge
élémentaire (avec une valeur mise i jour légérement différente : e=1.60217646x10"" C) et
que 1'on note tradiionnellement & ; cette expenence s'est averee ere la premueére preuve de
la quantification de la charge électnique qu est sinctement toujours un multiple enfier
positif ou négatif de cette valeur fondamentale &
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Figure 3. Le modele de I’atome de Thomson.

Toute matiere est constituée de particules élémentaires indivisibles lors des transformations
chimiques. Ces particules microscopiques simples. qui ne peuvent éfre fractionnées,
indestructibles sont appelées les atomes.

Ces atomes sont désignés par des symboles avec une lettre majuscule ou deux lettres dont la
premiere est en majuscule et la deuxieme en minuscule pour différencier entre les éléments
qui commence par la méme lettre (H. C. CL. N, Ne. O, F. Fe.....) et ont des propriétés

physiques et chimiques propres et ils constituent les éléments de la matiere.

2. Expérience de Rutherford

Lord E. Rutherford. (1871-1937). physicien britannique, fut. en 1908, lauréat du prix
Nobel de chimie pour ses découvertes sur la structure de 1'atome. En 1909, E. Rutherford
réalise une expérience décisive pour la connaissance de la structure de l'atome en
bombardant une mince feuille d'or avec des particules neutres. Il observa que la plupart des
particules traversaient la feunille sans étre dévides. alors que certaines étaient détournées.
Rutherford wvient juste de montrer que les particules o émises par certaines sources
radioactives sont des ions hélium (He™) (atomes d'hélium ayant perdu 2 électrons). Lors de
son expérience. il bombarde une feuille d'or de trés faible épaisseur (0.6 pm) par des
particules o émises par une source de radium. Les taches qui apparaissent sur un écran
fluorescent lui permettent de connaitre la trajectoire suivie par les particules (Figure 4)
Rutherford constate alors que la grande majorité d'entre elles traversent la feuille d'or sans
étre dévices. la tache lumineuse principale observée sur l'écran garde en effet la méme
intensité avec ou sans feuille d'or. Quelques impacts excentrés montrent que seules
quelques-unes sont déviées. D'autres (1 sur 2.10* a 3.10%) semblent renvoyées vers l'arriére.
En 1911. aprés une longue réflexion, Rutherford propose un nouveau modéle, dans lequel
l'atome est constitué d'un noyau chargé positivement, autour duquel des électrons, chargés
négativement. sont en mouvement et restent a I'intérieur d'une sphére. Le noyau est 10% a
10° fois plus petit que l'atome et concentre l'essenticl de sa masse. L'atome est donc

essentiellement constitué de vide.
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Figure 4. Le schéma de 1'expénence de Rutherford

2.1. Structure de l'atome
D’ aprés Futherford, tous les atomes sont composés d'un novau central chargé positivement.
Le novau contient deux types de particules ingrédients:

» protons chargés positivement (+)

= neutrons qui sont neutres.
Autour de ce novau gravitent des électrons chargés négativement et réparfis en différentes
couches smvant lewr niveau d'énergie. Les électrons sont de charges négatives, pour
compenser la charge positive des protons et ainsi rendre ['atome électniquement neutre. On
trouve ainsi dans un atome le méme nombre de protons et d'électrons.
Un €lément est caracténisé par le nombre de protons dans le novau . c'est le numero
atomique Z et le nombre de micléons (protons + neutrons) defimit le nombre massique A

Exemple :

Le novau de I'hvdrogéne est constitué d'un seul proton. Le noyau d'hélium est constitue de 2
protons et 2 neutrons.

Les 1ons sont en fait des atomes ayant gagne ou perdu des electrons. ils sont ainsi charges
négativement (anions) ou positivement (cations).

La Figure (5) suivante illustre 1"atome dans le modéle de Rutherford.

© Etectrons (e7)

Nucléons
formant le noyau

° Protons (p°) ]

. Neutrons ( n®)

Figure 5. L atome dans le modéle de Rutherford.



2.2, Caracréristiqgues de I'artome
Toute la masse de l'atome est concentrée dans le novau, car la masse des électrons est
negligeable.
» Masse de I'électron - 9.1 107 ke -
» Masse du proton : 1,673 107 ke
= Masse du neutron : 1,675 107 ke ;
Donc - min 7= mp = 1830 m,

La charge totale de 1’atome est nulle car:

= charge d'un proton = - charge €lectrons

= Nombre de protons = nombre d’électrons

* |e| = 1L6.1074°C
Les électrons assurent donc l1a neutralité électrique de I'atome.
= Atome = electrons + noyau ; noyau = protons + neutrons
» Electron : charge électrique négative |e|=1,6. 10" C ;
= Proton - charge €lectrique positive ;
= Neutron : électniquement neutre
Le diamétre d'un atome est de I'ordre de 10" m (1 4) : le diamétre d'un noyau est de
Iordre de 107 m.
Remargues : Pour une espece d atome gx
» Une espéce donnée de novau s appelle un nucléide (nuclide) : 4X
* Les 4 et Z sont des entiers. Ils caractérisent un atome ou son noyau.
* Le nombre de protons £ fixe 1a charge du novau
* Le nombre de nucléons A fixe la masse du novau
* La charge totale du noyau : +Ze
* La charge totale des électrons : -Ze

3. Les isotopes

Deux atomes dont le noyau compte le méme nombre de protons mais un nombre différent
de neutrons sont dits « 1sotopes » de I'élément chimique défim par le nombre de protons de
ces atomes. Pammui les 118 €léementis observeés, seuls 80 ont au moins un isotope
stable (non radioactif) : tous les eéléments de numero atomique inférieur ou égal a 82, c'est-
a-dire jusqu'au plomb :Pb, hormis le technétium 43 Te et le promethium s Pm. Parmum ceux-
ct, seuls 14 n'ont quun seul isotope stable (par exemple le fluor, constitué exclusivement de
l'isotope *F). les 66 autres en ont au moins deux (par exemple le cuivre, dans les
proportions 69 % de ®Cu et 31 % de ¥Cu, ou le carbone, dans les proportions 989 %
de Cet 1.1 % de PC).



Les isotopes sont donc des elements qui ont le méme nombre Z mais des
nombres de A différents. Ils ont les mémes propriétés chimiques, mais ils
ont un nombre massique A différents.

Tableau 1 : Quelques 1sotopes naturels, leurs abondances et les masses correspondantes.

L élément L’ isotope L"abondance (%) La masse (u.m.a)
Hydrogene 1H 0o 08 1,00782503207
TH 0,015 3.0160492777
Carbone e 08,93 12
3¢ 1.07 13.003354
Remarques:

* Un élément chimique (X)) est caractériseé par son numero atomuque Z,
* Les 1sotopes sont les éléments qui ont le méme numero atonuque £
= Les isobares sont les eléments qui ont le méme nombre de masse 4

= Les 1sofones sont les elements qui ont le méme nombre de neutrons N

3.2. La masse atomigue movenne

La masse atonuque est 1a masse moyenne d'un élément et qui prend en compte l'ensemble
des 1sotopes de cet €lément. Bien que tous les isotopes possedent le méme nombre de
protons et d'électrons, chaque 1sotope posséde un nombre de neutrons specifique. Le calcul
de la masse atomuque prend aussi en compte les abondances globales des isotopes a partir

desquelles est calculée une moyenne ponderee.

(M, = Abondance + M; x Abondance + M; x Abondance)
100

Masse moyerneg =

M, = masse de '1sotope 1 ; M; = masse de I'1sotope 2; et M; = masse isotope 3.

Exemple :

Le magnésium se trouve dans la nature sous forme de trois isotopes ~ "Mz, Mg, “*Mg avec
des abondances de 78.60%, 10.11%, 11.29% respectivement, et les masses des isotopes
sont

M(*Mg) = 23,9850450.m a ; M(**Mg) = 24.085840um a ; M(**Mg) =25.982501um a
Mumey =23 985045 x 0,786 + 24 085840 x 0,1011 + 24 985840 x 0,1129=24 312 um.a

La masse moyenne est calculée enuma

La masse atomuque est calculée en gramme et les deux sont égales.




