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PREFACE

L’enseignement de Chimie Générale inscrit au programme de 1ére année de médecine et
chirurgie dentaire apporte a I’étudiant des connaissances nécessaires a la compréhension raisonnée
des phénomeénes chimiques dont il aura a connaitre ultérieurement en chimie organique et en
biologie. L’enseignement dirigé permet une illustration vivante ainsi qu’une application judicieuse
des lois et des principes étudiés en enseignement théorique. Il compléte dans une certaine mesure
I’insuffisance d’une communication directe rendue impossible par 1’enseignement dans
I’amphithéatre. Le Fascicule comporte un rappel de cours, des exercices et Qcm corrigés. L’étudiant
disposera alors d’un outil de travail. Il pourra ainsi a tout moment controler ’acquisition de ses
connaissances dans les conditions des examens.

Le Fascicule est constitué de neuf chapitres.

e Dans le chapitre I vous trouverez des notions fondamentales de chimie la maticre,
préparation des solutions, la mole, la masse molaire, massique, dilution.....etc. En respectant
ces méthodes et considérations, les professionnels de santé peuvent préparer des solutions
médicamenteuses adaptées aux besoins des patients, assurant ainsi une administration stire et
efficace des traitements.

e Le chapitre II traite les constituants de 1’atome qui constitue 1’'unit¢ fondamentale de la
maticre. Sa structure révele la présence de trois particules subatomiques : protons, neutrons
et électrons. Ce chapitre explore en détail ces constituants.

e Le chapitre III est consacré au modele de Bohr et application aux ions hydrogénoides.

e Le Chapitre IV traite la configuration électronique et la classification périodique des
¢léments chimiques qui aide a comprendre les propriétés des minéraux, des vitamines et des
autres molécules essentielles a la vie

e Le chapitre V est consacré aux liaisons chimiques cruciales a plusieurs niveaux,
notamment pour comprendre le fonctionnement du corps humain, le métabolisme, et les
interactions médicamenteuses. représentation de Lewis et modele VSEPR.

e Chapitre VI présente la thermochimie qui 'étude des échanges de chaleur (ou d'énergie) au
cours des réactions chimiques. Cette discipline joue un réle clé dans de nombreux domaines,
y compris la médecine, ou elle permet de mieux comprendre et de controler les processus
biologiques et thérapeutiques.

e Chapitre VII traite les équilibres chimiques il permet de mettre la distinction entre réactions
réversibles et irréversibles ce qui montre I’importance des équilibres chimiques dans les

systémes biologiques et industriels.
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Chapitre VIII est consacré a la cinétique chimique détermination de I’ordre de la réaction le
temps de demi-réaction, constante de vitesse. La cinétique en médecine est fondamentale
pour comprendre et maitriser les processus biologiques et chimiques, afin d'améliorer les
soins de santé et de développer des traitements plus efficaces.

Chapitre IX traite les équilibres acido-basiques qui sont principalement axé sur 1'étude des
réactions de transfert de protons (H*) Ce type d'équilibre joue un réle essentiel dans de
nombreux processus biologiques, chimiques et environnementaux. Enfin, nous conclurons
cet ouvrage par la bibliographie, en espérant qu’il devient une référence utile pour les

étudiants.
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Chapitre I: Les Solutions Chimiques

Rappel de Cours
1 Définitions
Avant d’aborder des solutions ou des réactions chimiques, il est essentiel de bien comprendre les

notions de corps simple et corps composé, car ce sont des bases en chimie.

1.1 Un corps pur simple:

est une substance chimique constituée d’un seul type d’atome. Cela signifie que tous les atomes qui
composent cette substance appartiennent au méme ¢lément chimique, le corps pur simple est formé
uniquement d’atomes identiques, méme s’ils peuvent étre regroupés différemment atomes isolés ou
associés en molécules, exemple Fe solide, dioxygéne (O;). On différencie les corps purs notamment
grace a leurs températures de changement d'état (fusion, €bullition...), a leur masse volumique (qui

change selon I'état physique), a leur solubilité dans différents solvants.

1.2 Un corps pur composé:

est une substance chimique constituée de deux éléments chimiques ou plus, chimiquement liés entre
eux dans des proportions constantes et définies. Ces €léments forment une molécule ou un réseau
ayant des propriétés propres, différentes de celles des ¢éléments pris isolément. Ils se caractérisent
par une composition toujours identique, une structure moléculaire ou cristaline stable et des
propriétés physiques chimiques spécifiques. Exemple: H,O indispensable au vivant, Glucose

(CsH1206) source d’énergie pour les cellules.

1.3 Mélange

1.3.1  Un Mélange homogéne:

on ne peut pas distinguer les constituants a ’ceil nu apreés agitation du mélange. Un mélange
homogeéne liquide est appelé solution chimique. Une substance solide qu'on dissout dans

un solvant liquide est appelée soluté exemple: le sucre qui se dissout dans le solvant eau.

1.3.2  Un mélange hétérogéne:

est une association de deux ou plusieurs substances non uniformément réparties, dans laquelle on
peut distinguer a 1’ceil nu ou au microscope plusieurs phases ou constituants différents. Chaque
phase conserve ses propriétés propres. Exemples Sang (plasma + cellules sanguines), Eau et huile

mélangées
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1.4 Solution

Une solution peut étre définie comme un mélange homogene dont les constituants sont divisés et
dispersés l'un dans l'autre au niveau moléculaire. Une solution est toujours constituée d'un solvant
constituant majoritaire, d'un ou plusieurs solutés. Les solutions liquides dites aqueuses lorsque le
solvant est l'eau. Les solutés peuvent étre un gaz (CO, dans les boissons gazeuses, O, HCI,...), un

liquide: éthanol, un solide : sel

1.5 Concentration d’une espece en solution

On distingue deux types deux concentrations

1.5.1  Concentration molaire

La concentration molaire d’une espéce chimique en solution Cp est la quantité¢ de matiére de cette
espece présente dans un litre de solution.

Ca=na/V (unité mol/L)

Avec: ny la quantité de matiére de A en solution et V le volume de la solution.

A .
n(4) = % (L.1)
. n(4) _ m(4) (1.2)
ATy T M@V

Exemple: Calculer la masse de soude NaOH nécessaire pour préparer 50 mL d’une solution 0,01M.

On donne M(NaOH)=40 g/mol.
n(NaOH) ~ m(NaOH)

N H) = =
C(NaOH) v M(NaOH).V

m(NaOH) = M(NaOH).V.C(NaOH)

m(NaOH) = 40.50.1073.0.01

m (NaOH)=2.107g=20 mg

a Par dissolution d’un gaz

soit V(G) le volume de gaz a dissoudre. V le volume de la solution. Vm le volume molaire des gaz
dans les conditions de I’expérience. n(G) la quantité de matiere de gaz et [G] la concentration

molaire du gaz dans la solution. On a:

V(G .
0 =0 3
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6] = @) (1.4)

_n@) _v@ 5)
v V.,

[G]
Exemple: on fait dissoudre un volume de 20cm’ de NH; gaz dans 500ml d’eau. Calculer la
concentration de NHj;
Solution
D’apres I’expression précédente on peut écrire
_n(NH3) V(NH3)

NH,] =
[NHs] v V.V,
(VL] = 20.1073

317 500.1073.22.4

[NH;]=1.78.10mol/L

b- Dilution

Par dilution d’une solution (la solution fournie est en général appelée solution mere). On préléve un
volume V, de la solution mére de concentration Cy que 1’on dilue avec de 1’eau distillée pour
obtenir une solution diluée de volume V; et de concentration désirée C;. Le volume a prélever est
déterminé comme suit :

La quantité de matiére de soluté dans le volume Vo est: n(X)=Cy.Vy

Cette quantité de matiére se retrouve dans la solution aprés dilution. Cela traduit la conservation de la
matiére, donc: n(X)=C.,.V,

On en déduit la relation suivante (qu’on appellera par la suite formule de dilution ou équation de

conservation de la maticre)

CoV():ClVl (1.6)
C.V

V, = 1V1 L7
Co

Lors d’une dilution le facteur de dilution est le rapport de la concentration de la solution meére sur

celle de la solution fille :
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Co (1.8)

Exemple:

On préleve un volume Vy=20ml d’une solution aqueuse de sulfate de cuivre II de concentration
C¢=5.10mol/L. Ce volume est introduit dans une fiole jaugée de 500mL on compléte avec de 1’cau
distillée jusqu’au trait de jauge puis on homogénéise

a-Comment préléve-t-on le volume V( de la solution mére

b-Quelle est la Concentration de la solution fille?

c-Calculer le facteur de dilution f effectué ?

Solution

a. Pour prélever le volume V, de solution mere on utilise une pipette jaugée car le prélevement est
plus précis.

b. Concentration de la solution fille

On sait que la concentration de la solution fille C; et celle de la solution mére C sont reliée par la
relation de dilution

CoxVo=CxV,

Ou Vj et V; désignent respectivement le volume de solution meére prélevés et le volume final de la

solution fille. C1=CyxV/V,

C1=2%x10 3 mol/L

c- Facteur de dilution
On rappelle que
f=Co/Ci  f=5x107/2x10" = f=25

1.5.2  La concentration massique Cy,

C'est le rapport de la masse de composé X contenu dans un certain volume de solution divisée par
ce volume de solution. La masse est exprimée en kg ou en g et le volume souvent exprimé en L et
parfois en m>.

Exemple:

On dissout 5g de sulfate de cuivre (CuSOy4) dans 400 mL d’eau. Quelle est alors la concentration

massique du sulfate de cuivre ?

On a m(CuSO4) = 5g, V=400 mL

m(cuS04)

cy(cuS04) = v
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Cm (CUSO4) = W

Cim(CuS04)=12.5 g/L

1.6 La Molalité
Elle correspond a la quantité¢ de matiere de X pour 1 kg de solvant. Cette unité de concentration
n'est que trés rarement utilisée. Pour les solutions aqueuse la molalité est la concentration molaire

sont les mémes.

1.7 La Normalité

Cette unité de concentration qui a été largement utilisée, on définit la normalité d'une solution acide
dans I'eau comme le nombre de mol d'ion H3;O" susceptible d'étre libérés par un litre de solution. De
méme, la normalité oxydo-réductrice d'une solution correspond au nombre de mol d'électrons

susceptibles d'étre libérés par un litre de solution. La normalité est liée a la molarité par la relation

N=PxM (1.9)

N : normalité, P : nombre d’équivalents grammes, M : molarité

Exemple
Composé HCl H,SO4 H;PO, NaOH
Nombre d’équivalent p |P=1 P=2 P=3 P=1
1.8 La masse volumique

La masse volumique d’une solution est définie par le rapport de la masse de solution (mg,) au

volume total qu’elle occupe (Vo)

m
Psol= VL": (unité g/L, Kg/L, Kg/m®) (L.10)
SO

1.9 La densité
La densité est le rapport de la masse volumique de la solution a la masse volumique de 1’eau. C’est

un nombre sans unité.

__ Psol I.11
dsol - ( )

Peau
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1.10  Pourcentage ou Fraction

1.10.1 Pourcentage ou Fraction massique

Le pourcentage massique ou fraction massique d’un soluté p(X) ou w(X) en solution est le quotient
de la masse de ce soluté m(X) dissoute dans un litre de solution par la masse d’un litre de solution
Mol

m(X) (1.12)

sol

w(X) = P(X) =

Exemple :
Une solution ammoniacale de densité 0.910 et de concentration C=12.8 mol/L en NHj. Calculer la
fraction massique en eau de NH3. On a la densité de la solution est 0.910

d= Psol

Peau
Psolution=dPeau

Psolution = 910 g/L

Si on considére un litre de solution pese 910g
En plus 1L de solution comprend  n(NH3)=12.8 mol de NH;
=>m(NH;)=n(NH3)*M(NH;3)=12.8*17=217.6 g

=alors m(H,0)=910-m(NH;3)=692.4 g

Donc
w(NH3) = 2052 et w(H20) = 222
w(NH3) = % = 0.24 et w(H20) = % =0.76

1.10.2 Fraction molaire (X)
La fraction molaire du soluté est le rapport du nombre de moles de soluté par le nombre de moles de
la solution nsol avec (ngo=N(solvantytN(soluté)

n(Xx) (1.13)

Exemple:
Calculer la fraction molaire de la glycine dans une solution aqueuse de molalité 14mol/kg D’aprées

I’expression de la molalité on peut dire qu’un kilogramme d’eau contient 14mol de glycine
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On calcule d’abord la quantité de mati¢re d’eau contenue dans un kilogramme

n(H20) = $E:§g§—1000/18=55.55 mol
X (H20) = n(H20)
n(H20) + n(glycine)
55.55
x(H20) =55 o514 =
. n(glycérine)
*(glycérine) = n(H20) + n(glycérine)
o 14
x(glycérine) = 695t = 0.2
La fraction molaire de la glycine est x(glycine)=0.2
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Exercices du Chapitre 1

Exercice 1.1

Calculer la concentration molaire et pondérale des solutions suivantes:
a- 7 g de chlorure de sodium NaCl

b- 85 mg d’hydroxyde de sodium NaOH dans 150 cm?® de solution

c- une solution d’acide phosphorique H3;PO4 3,00N.

d- 5g d’urée dans 100 g d’eau (négliger la variation de volume)

Exercice 1.2

Le magnésium est un ¢lément important dans la fabrication de 1’énergie dans les cellules. La
pratique du sport peut augmenter le besoin en magnésium. Donc, il est trés important d’avoir un
apport conséquent en magnésium chez les sportifs: 300 a 400 mg par jour. On trouve cet ¢lément

chimique surtout dans les 1égumineuses et dans certaines eaux minérales.

Produit Teneur en magnésium (en mg)
Deux tranches de pain complet (40 g) 32
Une portion de lentilles (200 g) 64
Une assiette d’épinard (200 g) 92
Une poignée d’amandes (30 — 40 g) 90
Eau minérale Hépar (1 L) 110
Eau minérale Contrex 90

a-Pour un apport journalier de 380 mg de magnésium, quel est le volume minimal d’eau Hépar que
doit boire un sportif ?

b- Le magnésium, sous forme de complément alimentaire, peut étre particulierement intéressant
puisqu’une gélule contient 300 mg de magnésium. Il est conseillé de prendre une gélule par jour
dans un verre d’eau le matin, en cure de 3 a 4 semaines. Si on dissout une gélule dans un verre
d’eau de 100 ml, quelle est alors la concentration massique en magnésium? En déduire la

concentration molaire.

Exercice 1.3

L’armoise plante végétale contient 1% de principe actif (de masse molaire égale a 100g/mol) dans
une huile essentielle. Sachant que 1’extraction a partir de la plante donne 2% d’huile essentielle,
cette huile reméde contient 10 mol/L de principe actif. 1-Quelle quantité d’armoise végétale doit-

on prendre pour préparer 100 cm’ de solution d’huile reméde ?
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Exercice 1.4

1-Calculer la normalité d’une solution commerciale d’acide sulfurique de contenance d’llitre
sachant que I’étiquette de la bouteille indique les informations suivantes :d=1.83, pureté=90%
masse molaire:98g/mol, 2-quels sont les volumes d’eau et d’acide a mélanger, si 1’on veut obtenir

1litre de H,SO4 a 1,69 mol/L.

Exercice 1.5
On neutralise 20 cm® d’une solution de soude 2.8 décimolaire par une solution contenant 3.75 g
dans 250 cm’ d’acide sulfurique de pureté 92%. 1-Quel volume de solution de H,SO4 doit-on

prélever pour préparer 1L de solution 1M.

Exercice 1.6
1-Calculer la concentration pondérale (masse de soluté par litre de solution), la molarité, la
normalité et la fraction molaire Xy d’une solution commerciale d’acide chlorhydrique a 38% en

poids et de densité 1.19

Exercice 1.7

1-Expliquer comment préparer 750 g d’une solution a 2.5% de saccharose en masse.

2- Le sirop de sucre est une solution aqueuse concentrée de C;,H»,01, quel pourcentage en masse
de saccharose obtient-on dans une solution si on mélange 225 g d’une solution aqueuse a 6,25% en

masse de saccharose avec 135 g d’une solution aqueuse a 8,2% en masse de saccharose.

Exercice 1.8

I- Une solution équi-massique de glycérol C;HgO; dans I’eau possede une densité¢ de 1.10.
Déterminer la molarité, la molalité, ainsi que la fraction molaire du glycérol.

2-soit une solution de H3PO, de molarité¢ 7.35 M, sachant que la fraction molaire de ’eau est égale a

0.89. Calculer la normalité, la molalité et 1la densité de cette solution

Exercice 1.9

Un pharmacien veut préparer 500 mg d’acide alcoolique a 70% en volume d’alcool. Pour cela, il
dispose de deux solutions : une solution éthylique a 96% en masse de densité égale a 0.81 et ’autre
contenant 0.5 mole d’iode par litre

1- Quel volume faut-il prélever de ces deux solutions ?

2- Donner la molarité en iode de la solution préparée.

Exercice 1.10

L’étiquette d’une boisson alcoolisée de contenance 750 ml indique un degré d’alcool égal a 14%

vol (14°). Données: densité de 1’alcool d =0.79 et masse volumique de I’eau peau=1,0 g/mL
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I-calculer la concentration molaire en éthanol dans une bouteille

Au cours d’un repas un homme de 65 kg boit trois verres de boisson alcoolisée 14°, ce qui
correspond a environ 450 mL de cette boisson. Une demi-heure apres le repas, 13% de la masse
d’alcool ingéré est passée dans le sang

2-Calculer la masse d’éthanol dans le sang au bout d’une demi-heure.

3-L’alcoolémie maximale autorisée est 0.5 g d’éthanol par litre de sang. Le volume sanguin de cet

homme est environ 6,0 1. Cette personne est-elle en infraction si elle conduit son véhicule ?

Ocm du Chapitre 1

cm I.1
La fraction molaire de chaque composant d’une solution contenant 61 g de glycérol

(HO-CH,-CHOH-CH,OH) et de 39 g d’eau est : On donne: H=1 g/mol, C=12 g/mol, O=16 g/mol

A- Xeau=0.39 Xglycérol=0.61
B- Xeau=0.61 Xglycérol=0.39
C- Xeau=0.77 Xglycérol=0.23
D- Xeau=0.23 Xglycérol=0.77

E- Aucune réponse n’est correcte

cm 1.2
On dispose, en laboratoire, de deux solutions aqueuses meres A et B. La solution A contient
22,76 % en masse de NHjs, et on donne sa densité d = 0,914. La solution B contient 32,10 % en
masse de NaOH, et on donne sa densité d=1.35

A- La concentration de la solution A est 10,5 mol/L ?
B- La concentration de la solution B est 10,8 mol/L?
C- La solution A contient 416 g de NH; ?

D- La solution B contient 230 g de NaOH ?

E- Aucune réponse n’est correcte

cm 1.3
Lequel des mélanges suivants est a 3% de pureté

A- 2 gde NaCl et 60 g de H,O

B- 1.5 gde NaCl et 48.5 g de H,O
C- 1 gde NaCl et 300 g de H,O
D- 3 gde NaCl et 100 g de H,O
E- Aucune réponse n’est correcte

cm 1.4
Parmi les 3 solutions ci-dessous d’hydroxyde de sodium (NaOH) laquelle posséde une normalité
¢gale a 2N:
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A- 0,4 g de soluté par 10 mL de solution.
B- 0,8 kg de soluté par 10 L de solution.

C- 3 moles de soluté par 1 dm’ de solution.
D- 0.8 kg de soluté par 1L de solution

E

Aucune réponse n’est correcte

On donne: Na: 23 g/mol; O: 16 g/mol; H: 1 g/mol.

cm .5
Du sérum physiologique concentré de concentration molaire 1.54.10" mol/L est obtenu en
dissolvant du chlorure de sodium dans de 1’eau distillée. Pour étre injecté, le sérum physiologique
concentré doit étre dilué 20 fois. Une infirmicére veut préparer 500 mL de sérum injectable. Le
volume du prélévement du sérum concentré est:

A- 10mL
B- 25mL
C- 100mL
D- 250mL
E- Aucune réponse n’est correcte
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Corrigé des exercices du chapitre I

Exercice 1.1

a-Cp=7 g/L de NaCl M(NaCl)=58.5 g/mole
Co—s avec n=2=Cm = = —=C,=2
v M M.V M

Com—=  C=0.12 mol/L
58.5

b-85 mg de NaOH dans 150 cm’ de solution

_m _ 851073 n_ 21251073

M 40 vV 150.1073

C,=0.014.40=> [C,=0.56 g/L

c-Acide phosphorique H;PO4 3.00N

N=P.C,, H;PO, —8H+PO>
Com = 3 lc.=1 mol/L
P 3

C=1.M= [C,=96 g/L

d-5 g d’urée dans 100 g d’eau

M=60 g/mol
n== = 2 = 0,083 mol=Cp=s = ——=2_ = 0.83 mol/L
M~ 60 V' 1001073

Cp=Cn.M=0.83.60=>C,=49.8 g

Exercice 1.2
a-le volume minimal d’eau Hépar que doit boire un sportif
1000 mL— 110 mg

Vmin — 380 mg

Voin=3454.5 mL

b-Concentration massique

Cp=m/V=300/100 =3 g/L

Concentration molaire

Cm=C,/M=3/24,305

Cy=0,123 mol/L

= 2.125.107 mole =>C=—=""22""_—C,,=0.014 mol/L
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Exercice 1.3

1-La masse de principe actif

Imole —» 100g =>m=1g
102 — x

lg — 1000cm’

Xx — % 100cm’

m=0.1 g du principe actif

La masse d’huile essentielle

100g d’huile —» 1g principe actif = m=10g d’huile essentielle

m —_ 0.1
La masse de I’armoise
100 g d’armoise ——» 2 g d’huile

m — > 10¢g

Myrmoise=2000 g =5 kg

Exercice 1.4

A/

1 .d=psolution/Peau  Pean=1g/ cm® = Psolution=1,83 &/ em’

Psolution—=ms/V=1,83*1000=1830 g
100 g de solution— 96 g de H,SO,4 pur
1830 g solution —— my,r HySO4

Cn=n/V=1756,8/98/1=17,92 mol/L N==2C,,=35,84 N

Ou |N=35.84 eqg/L

2. On veut obtenir 1L de solution a concentration 1,79 mol/L
Principe de dilution

CiVi=C¢V¢

Vi=1,79*1/17,92=0,1L=100 mL

11 faut donc prendre 100 mL d’H,SO4 et 900 mL d’eau car 1,79 = C/10

Page 26 of 176



B/. Lors de la dilution, on a conservation du nombre de mole d’ions H;O": ni=ny =C;Vi=C¢V;

(indice i: avant la dilution ; indice f : apres dilution)

Dans les trois cas 1) ; 2) et 3) ; on constate que nyconserve la méme valeur, on en déduit donc V;

1,75 V;i=0,75x 0,50 =0,50x 0,75=0,375x 1 d’ou V; = 0,214 L

Le volume d’eau a ajouter est donc dans chaque cas égal a

a) Ve = Vf- Vi = 0,286 L
b) Ve= Vf- Vi = 0,536 L

C) Ve = Vf- Vi = 0,786 L

Exercice 1.5
1-Solution décimolaire=Cg=0.28 M=0.28 N

3.75 g—» 250 cm’

m—— 1000 cm®

m=15g

100g impur — 92 g H,SO4
m=13,8 g
15 — x

n="=22 = 0,14=Cpy=s = =2=0.14mol/l=N=p.C=0.14*2=Normalité=0.28 N
Na . Vasz .Vb Nasz:Vazvb

Exercice 1.6
1-Concentration pondérale

Soit V=1L de la solution. Calculons la masse de solution qu’il peut contenir

d= Psolution msol

or peau=1g/cm’=psolution = V=1 L =>mg=1.19 kg

Peau vsol
mgo=1190 g
100 g solution—— 38 g pur
1190g —» X

D’ou x=452.5

D’ou [C,=452.5 g/L

Cn=452.5/36.5=>Cm=12.39 M HCl—>H+CI" (p=1) N=12.39 N

2-Fraction molaire
Mgo=Mgoluts T Msolvant

Mgolvant=1190-452.5=737.5g
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n0=737.5/18=40.99  nyou=452.5/3.5=12.39

Xio=ho/ (nsoluté+nH20)=40.99/ 53.38=0.77
Ksolute=nsoluté/(ngouetnp20)=12.39/53.38=0.23

3-V=2L N=0.5N
Si V, volume d’acide a prélever, N, la normalité de la solution concentrée

Na.Va=Np,.Vpy=>Va=N,,.Vp/Na=2.0.5/12.39=0.08 L

V.=0.08 L

Exercice 1.7

1-2.5% en masse de saccharose

2.5*%750/100=18.75g de saccharose

Masse d’eau 750-18.75=731.25¢g

11 faut peser 18.75g de saccharose et dissoudre dans 731.25g de H,O

2-solution | —— 6.25% en saccharose d’ou m;=(6.25.225)/100=m1=14.0625¢g
Solution 2 ——» 8.2% en saccharose d’ou mp= ?

m,=(8.2*13.5)/100=11.07 g

La masse de saccharose finale est m=m;+m,=25.135 g

D’ou le pourcentage en masse

%=(25.135%100)/(225+135) = %=6.98

Exercice 1.8

1-Equi massique veut dire que les masses sont égales (entre le glycérol et 1’eau). Donc on a une
solution de glycérol dans I’eau dont 500g sont en glycérol et 500g d’eau par kilogramme de solution
d=psolution/Peau = Psolution=1,1 kg/L=m/V  m=1,1 kg dont 50% de glycérol
n=m/Mgjyesro=550/92=5,97 moles

La molarité est C;,=5,97 mol/L

La molalité=nombre de moles du soluté/masse solvant en kg

Molalité=5,97/0,55=10,85 mol/kg

2-Les fractions molaires

HH202550/18:30,55 mol nglycér01=5.97
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XH2O=nH2O/nH2O+nglycérol=3 0,5 5/(3 0,5 5+5 ,97)=0,83 6
Xayoiro=3,97/(30,55+5,97)=0,163

Exercice 1.9

1-d=psolution/ Pear=>Psolution=My/V=ms=p.v=1*100=100 g pour
200 flacons =m=2.10""

100 g — 2g d’iode

210" —»x

= miode=400 g

n=m/M=>masse molaire [2=127.5%2=255 ¢
n=400/255=1.5 mole

d=pSolution/ Peau=>Psolution=Malcool/ Valeool=Malcoo=0-8 1*Vaicool
or Valc001=50<:m3:pour 200 flacons 50*200=10000 cm®
Malcoo=0.81%10000=8100g

100g— 90 g alcool

x — 8100

m=9000 g

ps=ms/Vs=Vs=9000/0.81=| Vs=1111 cm’

Exercice 1.10

1- concentration molaire en éthanol dans la bouteille
d:palcool/peau :>palc001:0,79>x< 1:0,79 g/mL
100 mL de la boisso—» 14 mL d’éthanol

750 mL — Vol

Valcoo=14*750/100=105 mL

Quantité d’éthanol dans la bouteille
n=m/M=p*V 1c00/M=0,79*105/46=1,8 mol

Cm:nsoluté/v solution=1 38/ 750. 10-3:2,4 mol/L

2- La masse d’éthanol dans le sang au bout d’une demi-heure

Il faut d’abord calculer la masse d’éthanol ingéré par cet homme

M(ol)=n(0l).M=C.V.M=2.4*456.10"*46=50 g

La masse d’éthanol ingérée dans le sang

MSang=13*50/100=6,5 g
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3- le titre massique de 1’éthanol dans le sang

T(ol)=m(ol) sang/Vs=6,5/6=1,1 g/L

La personne est en infraction car le taux d’alcoolémie est supérieur a 0,5 g/L

Corrigé des Qcm du chapitre 1

cm I.1
(Réponse C)
Nglycerol=601/92=0.66 mole NH20=39/18=2.16 mole
Xlycéro™Nglycérol/ (NglycérotNH20) Xu20=n120/ (NglycérolTNH20)

Xeau:O.77 Xglycér01=0.23

cm 1.2

(Réponse B)
dzpsolution/peau peau=1 g/Cm3:>psolution A=0,9 14 g/Cm3 Psolution B=1 351 g/cm3

On suppose on a 1lire ms=914 g
100 g solution A—™ 22.76 g

914 g solution —» MNH3

myg3=208.02 g Ca=12.23 mol/L | mna.op=433.35g [C=10.8 mol/L

cm 1.3
(Réponse D)

1.5g de NaCl 48.5g H,O

cm 1.4
(Réponse B)
n=m/M =0,8.1000/40=20 mol
Cn=n/V=20/10=2 M

N=C=2 N car (p le nombre d’équivalent gramme égal a 1)

cm L5
(Réponse B)
C1V1:C2V2 C2:C1/203 V1:V2/20:500/20:25 mL
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Chapitre II: Structure de I'atome Constituants de la matiére

Rappel de cours

La compréhension des phénoménes biologiques et médicaux repose sur des bases chimiques
solides. A la base de toute matiére se trouve 1’atome, constitué de trois particules fondamentales les
protons (charge positive), les neutrons (sans charge), et les ¢électrons (charge négative). Ces
particules déterminent les propriétés des éléments et les réactions entre les molécules. Maitriser la

structure de 1’atome est essentiel pour aborder la biochimie, la pharmacologie et la physiologie

cellulaire.
1 L’électron, particule fondamentale
1.1 Découverte de I’électron et quantification de la charge électrique

En 1897, J. J. Thomson découvre 1’¢électron, une particule de charge négative. Il propose alors un
modele de I’atome appelé modéle « du pudding aux raisins », ou I’atome est représenté comme une
sphére de matiére chargée positivement, dans laquelle sont incrustés des électrons (charges
négatives), répartis de manic¢re uniforme. Dans les solides, comme 1’or, ces sphéres atomiques

seraient empilées pour occuper le moins de volume possible.

J
,/1 "4 4

, J
97 J JJ
ad )
o Y

Boule de
charge positive

Particules de
charge négative

Figure I1.1: Le mod¢le de I’atome de Thomson.

1.2 Expérience de Millikan
Quelques années plus tard, Robert Millikan réalise une expérience décisive pour la compréhension

de la charge électrique.
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Figure I1.2: Dispositif expérimental de I’expérience de Millikan
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En observant la chute de minuscules gouttelettes d’huile ionisées par des rayons X, il mesure leur
vitesse de déplacement sous I’effet d’un champ électrique. Il en déduit que la charge de ces
gouttelettes est toujours un multiple entier d’une valeur élémentaire. Il établit ainsi que la charge
électrique est quantifiée, et identifie cette charge élémentaire comme ¢ = 1,602 x 10" C. Cette
expérience constitue la premiere preuve expérimentale de la quantification de la charge électrique,
qui ne peut exister que sous forme de multiples entiers (positifs ou négatifs) de cette valeur
fondamentale. A partir de de la force du champ électrique nécessaire pour annuler la force de
gravité (poids) sur les gouttelettes, Millikan a pu déterminer les valeurs des charges des particules.
Comme chaque gouttelette d’huile contient plusieurs électrons supplémentaires, il prit pour charge
de I’¢électron la plus petite différence de charge entre deux gouttelettes. La valeur moderne est —e,
avec e = 1,602 x 10" C, signifie coulomb, I’unité SI de charge électrique

On considére que —e est une « unité » de charge négative, et que e appelé charge fondamentale, est
une « unité » de charge positive. On a calculé la masse de I’¢électron en combinant cette valeur avec

le rapport e/m. = 1,76x10"! C/kg, calculé par Thomson et on a trouvé m, = 9,109 x 107! kg
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1.3 Expérience de Rutherford

En 1908, Rutherford voulut vérifier le modele «plum-pudding» de Thomson. Une mince feuille d’or
est bombardée par des particules a (chargés +). Sur la base du mod¢ele de Thomson, la masse de
chaque atome de la feuille d’or doit étre répartie uniformément sur I’atome entier. Par conséquent,
lorsque les particules o frappent la feuille, on s'attend a ce qu'elles ralentissent et ne changent de
direction que par de petits angles lorsqu'elles traversent la feuille. Cependant, en faisant
l'expérience, Rutherford et ses assistants font ces observations :

-La plupart des particulesa traversent la feuille d'or sans déviation comme si elles n'avaient jamais
rencontré les atomes d'or.

-Plusieurs particules a sont Iégérement déviées lors de la traversée de la feuille d'or.

-Certaines particules o (1/20 000) rebondissent carrément vers la source comme si elles avaient

frappé un mur.

Radium
4 Ecran fluorescent

Rayons «

C\/

ube
de plomb

Feuille d’or
Figure I1.3. Le schéma de I’expérience de Rutherford

Rutherford constate alors que la grande majorité d'entre elles traversent la feuille d'or sans étre
déviées, la tache lumineuse principale observée sur 1'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 'atome est constitu¢ d'un noyau
chargé positivement, autour duquel des électrons, chargés négativement, sont en mouvement et
restent a l'intérieur d'une sphére. Le noyau est 10* & 10° fois plus petit que l'atome et concentre

'essentiel de sa masse. L'atome est donc essentiellement constitué de vide.
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Conclusions de I’expérience

1-Puisque la plupart des particules a ont traversé la feuille sans étre déviées, la majeure partie de
l'espace dans I'atome est vide.

2-La déviation de quelques particules o chargées positivement doit étre due a I'énorme force de
répulsion. Cela suggére que la charge positive n'est pas uniformément répartie dans tout 1'atome
comme l'avait proposé Thomson. La charge positive doit étre concentrée dans un trés petit volume
pour dévier les particules a chargées positivement.

3-Les calculs de Rutherford montrent que le volume du noyau est trés petit par rapport au volume
total de ’atome et que le rayon d’un atome est d’environ 107 m, tandis que celui du noyau est de

10 m.

14 Structure de 1'atome

D’aprés Rutherford, tous les atomes sont composés d'un noyau central chargé positivement. Le
noyau contient deux types de particules ingrédients: protons chargés (+) neutrons (neutres). Autour
de ce noyau gravitent des ¢électrons chargés négativement et répartis en différentes couches suivant
leur niveau d'énergie. Les électrons sont de charges négatives, pour compenser la charge positive
des protons et ainsi rendre 1'atome électriquement neutre. On trouve ainsi dans un atome le méme
nombre de protons et d'électrons. Un élément est caractérisé par le nombre de protons dans le noyau
c’est le numéro atomique Z et le nombre de nucléons (protons + neutrons) définit le nombre
massique A.

Le noyau Le noyau renferme deux types de particules massives

Le proton qui a une charge de +1,60.10"° C ce qui correspond 4 la charge élémentaire pour une
masse de 1,673.10 kg.

Le neutron qui a, quant a lui, une charge nulle pour une masse de 1,675.10° 27kg. On remarque
donc que protons et neutrons ont une masse proche mais une charge totalement différente. Le noyau
a donc une charge positive. Les neutrons et les protons constituent les nucléons qui sont maintenus
ensemble par interaction forte.

Le nuage électronique Il correspond a l'ensemble des électrons. Un électron a une charge de -
1,60.10" C et une masse de 9.11.107" kg. 1l est donc 1800 fois moins lourd que le proton. Sa
charge est négative et juste opposée a celle du proton. Un atome comporte autant d'électrons que de
protons (sa charge globale est donc nulle) et l'univers renferme exactement le méme nombre de
protons que d'électrons. Les électrons occupent tout l'espace de la matiére. Le noyau contient

I'essentiel de la masse de 'atome.

Page 34 of 176



2 Identification des éléments
2.1 Les nucléides
A chaque élément chimique, on a associ¢ un symbole. Il s'écrit toujours avec une majuscule,

éventuellement suivie d'une minuscule.

Nombre de nucléons
( des protons et

A

Symbole de I'é/ément
Numeéro atomique

chimique
=nombre de protons

Z est appelé numéro atomique ou nombre de charge, il désigne le nombre de protons (c'est aussi le

nombre d'électrons pour un atome neutre). Pour un élément quelconque, la charge du noyau
(protons) est +Ze. De méme la charge des ¢€lectrons sera -Ze. A est appelé nombre de masse, il

désigne le nombre de nucléons (protons + neutons). Si N représente le nombre de neutrons, on aura

larelation: A=Z+N

2.2 Isotopes

Ce sont des atomes de méme numéro atomique Z et de nombre de masse A différent. Un ¢lément
peut avoir un ou plusieurs isotopes. Il n'est pas possible de les séparer par des réactions chimiques,
par contre cela peut étre réalisé en utilisant des techniques physiques notamment la spectroscopie de
masse.

Exemple : 2412Mg ; 25 12Mg

23 Masse atomique
La masse atomique est égale a la somme des masses des constituants de 1'atome :
my= Zme + Zm, + Nm, (kg)
L'utilisation de cette unité n'est pas commode, des unités chimiques plus faciles & manipuler ont
donc été choisies; le terme de référence étant le carbone, I'unité de masse atomique qu'on note u.m.a
est le 1/12 éme de la masse d'un atome de carbone 12 (**C).

um.a=1/12 mC
24 Mole et masse molaire
A notre échelle, on raisonne sur une certaine quantit¢ de matiére appelée mole: La mole est la
quantité de matiére qui contient autant d'atomes qu'il y a dans 12g de carbone 12. Le nombre est
appelé nombre d'Avogadro N:= 6,022. 10*. Par définition une mole d'atomes de carbone 12 pése
12g. La masse d'un atome vaut 12 u.m.a, donc 12 g = N. 12 u.m.a ou encore 1 um.a = 1/N =
1,66.10%* g =1,66.10"" kg, masse molaire, la masse d'une mole d'atomes d'un élément est appelée la

masse molaire de 'atome.
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2.5 Masse atomique relative
Dans le cas général, un €lément posseéde un ou plusieurs isotopes ; donc la masse atomique sera la
somme des proportions relatives a chaque isotope.

m = Z(xi. mi) u.m.a, De méme la masse molaire sera: M = X(xi. Mi) (g/mole)

3 Défaut de masse, Energie de liaison, Energie de liaison par nucléon

3.1 Défaut de masse

Le défaut de masse est défini comme étant la différence entre la masse des nucléons et la masse du
noyau. Il est noté Am.

Exemple :

Soit la réaction (la formation d’un noyau d’hélium par I’association de 2 protons et 2 neutrons)
suivante :

2P +2 "N —» % He (P: Proton, N : neutron)

La masse expérimentale (mesurée) d’hélium: m pe(exp)= 4,002uma

Le calcul de la masse d’un noyau d’hélium (He) formé par I’association de 2 protons et 2 neutrons :
La masse du noyau form¢ = 2 x masse de proton+ 2x masse de neutron

La masse du noyau formé = 2x 1,007278+ 2x 1,008665

La masse du noyau formé (masse théorique) = 4,0318864 uma= m e (th¢o)

Am = Mg (Théo) — MHe(exp)= 4,0318-4,0015 = 0,0303 uma

La masse calculée a partir des nucléons du noyau > masse expérimentale du noyau

La réaction nucléaire s’accompagne d’une perte de masse

Am appelée défaut de masse qui se transforme en énergie.

Am = m (Théo) — m(exp)= [Z. mp+ (A-Z) mN)] — m noyau

3.2 Energie de liaison

C’est I’énergie libérée lors de la formation d’un noyau a partir de protons et de neutrons.
Protons + neutrons ——— noyau + énergie

Energie de liaison = AE=A m.c2 (relation d’Einstein)

Am =m (Théo) — m(exp)= [Z.mp+ (A-Z) mn)] — M noyau

= AE= A([Z. mp+ (A-Z). my)] — M poyan)-C>

¢ = vitesse de la lumiére = 3-10° m/s

L’énergie d’une réaction nucléaire est exprimée par le joule (J) ou I’électron volt (ev).

lev=1,6.10"J, 1IMev=1,6.10"J , 1Gev=1,6.10"1]

Exemple: Si Am= 1 uma, calculer I’énergie de liaison en Mev
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luma= 1,66.10""Kg

AE=A m.c’= 1,66.107". (3.10%)

=14,94.10""]

lev —1.6.10"°J

2 — 14.94.10™" AE=931.10%v= 931 Mev
Donc : luma=931 Mev

33 L’énergie de liaison par nucléon : Ey

Cette énergie est définie comme étant le rapport d’énergie de liaison par le nombre de nucléons A

(nombre massique).

AE AE
EN=7 EN=_

AE : énergie de liaison en Mev

A : nombre massique, AE : énergie de liaison en Mev

L’unité de Ex : Mev / nucléon

Exemple : calculer I’énergie de liaison par nucléon du noyau *,He
Am ge= 0,030 uma

luma —933 Mev

0.03uma—> AE

AE=27.99 Mev

Ex=AE /A =2799 /4= 7,0Mev/ nucléon

Remarque : Plus le rapport (AE / A) est grand, plus le noyau est stable
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Exercices du Chapitre 11

Exercice 11.1

Quel est le nombre d’atomes contenus dans un échantillon d’Argent pesant 3,711 g. (On donne

M(Ag) = 107,87 g ; Ns = 6,023.107).

Exercice 11.2

Le noyau d’une entité a une masse m = 5,51.10%° Kg et porte la charge électrique q = 2,56.10"% C.
Le nuage ¢€lectronique comporte 18 électrons.

1. Déterminer le numéro atomique Z et le nombre de nucléons A du noyau.

2. S’agit-il d’un atome ou d’un ion ?

Données:- La charge élémentaire e = +1,6.10 19°C, 1a masse du proton est my, = 1,67. 10 kg.
3-Déterminez le nombre de protons, de neutrons et d’électrons de 1’ion NO3.

4-Soit un ion formé par un (01) atome de phosphore (P) et quatre atomes d’oxygene (O). Le nombre
total de protons est égal a 47, le nombre total de neutrons est égal a 48 et le nombre total
d’¢lectrons est égal a 50. Donnez la formule chimique de cet ion.

Données: 3iH %0 itp N

Exercice 11.3

Le lanthane (La) existe sous deux formes isotopiques de masses atomiques respectives 138,906 uma
et 137,907 uma. Le pourcentage de 1’isotope le plus abondant est de 99,91%.
I - Quelle est I’abondance du deuxiéme isotope

2 - Calculer la masse atomique moyenne du lanthane.

Exercice 11.4

. . . 12 14 1 1 1 4
1-Quels sont les isotopes dans la liste suivante : “cC, ¢C, 680, 780, 880, OzoCa, 67, ,Ga.

212 . .
gsAt de masses atomiques respectives

2-L’astate At existe sous 2 formes isotopiques *'’gsAt
209,64 et 211,66 uma.

3-Quels sont les nombres de protons et de neutrons dans les deux isotopes.

4-Sachant que la masse atomique de At naturel (ou la masse moyenne) est de 210,197 uma. -

Déterminer I’abondance relative des deux isotopes

Exercice 11.5

Soit un ion dont la charge est qjon = +4,8 10" C. Son noyau contient 28 neutron et a une charge
(noyau = +3.,84 10-18 C.

1-Quel est le numéro atomique du noyau ?
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1- Quel est son nombre de nucléons ?

2- Combien d’électron comporte le nuage électronique ? e = 1,6 10™"° C.

Exercice 11.6

Soit un atome dont le noyau contient 16 neutrons et posséde une charge totale :
q=+2,56x 10" C.

1-Quel est le numéro atomique du noyau ?

2-Quel est son nombre de nucléons A ?

3-Combien d’électrons comporte le cortége électronique ? e= 1,6 x 10™° C.

Exercice 11.7

La valeur expérimentale de la masse atomique du krypton 86 est 85,911. Cette masse, exprimée en
unité de masse atomique (u.m.a) donne la masse d’un atome.

1. Sachant qu’une u.m.a (reliée & ’inverse de la constante d’Avogadro) vaut 1,660 10 kg, en
déduire la masse d’un atome de Krypton 86 ?

2. Calculer la masse d’un atome de Krypton 86 en faisant la somme de celles de ses constituants
¢lémentaires: (neutron, proton et électron). Que constatez-vous ?

Données: **3s Kr ; m=9,110. 10 kg; m,=1,6724. 10" kg; m,=1,6747. 10>’ kg

Ocm du chapitre 11

Qcm I1.1

Quel est le constituant principal d’un atome quelconque
A-Les électrons

B-Les protons

C-Les neutrons

D-Le vide

E-Aucune réponse n’est correcte

Qcm I1.2

Combien y a-t-il de protons, de neutrons et d’¢lectrons dans 226 83R32+
A-88, 138, 88

B-88, 138, 90

C-138, 88, 86

D-88, 138, 86

E-Aucune réponse n’est correcte
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Qcm I1.3

Un radionucléide médical présente deux isotopes: Isotope 1: masse = 98,000 uma, abondance = 60
%, Isotope 2: masse = 99,000 u, abondance = 40. %. Quelle est la masse atomique moyenne (en

uma) de ce radionucléide ?

A- 98,0 uma
B- 98,4 uma
C-98,6 uma
D-99,0 uma

E-Aucune réponse n’est correcte

Qcm I1.4

La quantité d’énergie est libérée (en MeV) par la formation d’un noyau de Hélium-4 a partir de 2

protons et 2 neutrons (Donnée : défaut de masse =~ 0,0303 uma ; 1 uma =931,5 MeV)

A-28,2 MeV
B-12,5 MeV
C-0,0303 MeV
D-93,15 MeV

E-Aucune réponse n’est correcte.

Qcm IL.5

L’isotope du carbone-14 est utilis¢é en médecine légale et en radiodatation. Le défaut de masse
observé dans son noyau :

A. Correspond a une perte d’énergie équivalente & AE = mc?

B. Augmente la masse apparente de I’atome

C. Est causé par I’émission de protons

D. Ne se produit que dans les isotopes instables

E-Aucune réponse n’est correcte
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Corrigé des exercices du chapitre 11

Exercice 11.1

Calculons le nombre de moles de I’échantillon d’argent
n=m/M=3.711/107.87=0.0344 moles

Imole —6.023.10” atomes

0.0344 — X atomes

Le nombre d’atomes présent dans 1’échantillon est X=2.072.10%* atomes

Exercice 11.2

1-le numéro atomique Z qnoyau=Z.e =>Z=qnoyau/e=2.56.10"%/1.6.10"""

Z=16 I’élément est le souffre 16 16

2-Le nombre de nucléons A Myoyau=m,=A.m, =A=Myeyau/m,=5.51.102%/1.67.10"*

A=33

2-atome ou ion I’atome est électiquement neutre le nombre de protons est €égal au nombre électrons

L’atome du souffre comporte 16 électrons, le nuage €lectronique 18 I’entité chimique considéré est un

ion I’atome a gagné 2 électrons S*°

3-L’ion NO5"

N 7 protons O 8 protons 8 protons
7 neutrons 8 neutrons 8 neutrons
7 électrons 9 ¢électrons 8 électrons

NO;™ 31 protons
31 neutrons
32 électrons
4-Pour un atome neutre le nombre de protons est égal au nombre d’électrons
Pour un atome chargé(-)=le nombre d’¢électrons=Z+nombre de charge(-)
Pour un atome chargé(+)=le nombre d’¢lectrons=Z-nombre de charge(+)
1P avec @7 Protons 40
8Neutrons
0 Electrons

La formule de cet ion PO43 .
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Exercice 11.3

Le lanthane (La) existe sous deux formes isotopiques de masses atomiques respectives 138,906 uma
et 137,907 uma. Le pourcentage de 1’isotope le plus abondant est de 99,91%.

1-L’abondance du deuxi¢me isotope

100-99.91=0.09%

2- Calculer la masse atomique moyenne du lanthane.

M=X.M;+X,.M»/100=99.91.(138.906)+0.09.(137.907)/100=138.905 uma

Exercice 11.4

1- Dans la liste suivante les isotopes sont: 126C, 146C,1f’gO, 1780, B0
2-L’astate At existe sous 2 formes isotopiques 210gsAt 21285At de masses atomiques respectives
p1q q P

209,64 et 211,66 uma. Le nombre de protons, neutrons

isotope | proton neutron

20 At 85 210-85=125

220 At 85 212-85=127

3 -Déterminer I’abondance relative des deux isotopes

M=X.211.66+X>.209.64
X+X>=100
=210.97=(X,.211.66+(100-X,).209.64)/100
210.97-209.64=2.1166X,-2.0964X

Donc X;=65.84 % X,=34.16 %

Exercice 11.5

Soit un ion dont la charge est qion= 14,8 10" C. Son noyau contient 28 neutrons et a une charge
Qnoyan = 3,84 107° C.

1-Le numéro atomique du noyau

q=Z.e=7~=q/e=3.84.10"%/1.6.10"°=24

7=24

2-Le nombre de nucleons A=Z+N=24+28=52

3-Le nombre d’électrons charge=qjon/e=4.8. 10°/1.6.10°=3

Nombre d’¢lectrons=24-3=21
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Exercice 11.6

Soit un atome dont le noyau contient 16 neutrons et posséde une charge totale :
q=+2,56x10""8C.

1-le numéro atomique du noyau

q=Z.e=7=q/e=2.56.10"%1.6.10"°=16

2-Le nombre de nucléons A=Z+N=16+16=32

3-Le nombre d’électrons, 1’atome électriquement neutre donc le nombre de protons est €gal au

nombre d’électrons=le nombre d’¢lectrons est égal a 16

Exercice 11.7
1. Masse expérimentale d’un atome: 85,911. 1,660 107 =1,4261 10 kg.

2. L’atome de Krypton 86 comporte 36 €lectrons, 36 protons et 50 neutrons. La somme des masses
de ces particules est égale a 1,4397. 10 > kg, valeur supérieure a celle calculée pour I’atome. Cette
différence (proche de 1 %) ou « défaut de masse » s’explique par la libération d’énergie lors de la

formation du noyau a partir de ses constituants ¢lémentaires.

Corrigé des Qcm du chapitre I1

Qcm II.1

(Réponse D)

Le constituant principal d’un atome est le vide qui existe entre le noyau et la premiere couche
¢lectronique K.

Qcm I1.2

(Réponse C)

Dans 2%¢ ggRaz+ il ya 88 protons 138 neutrons 86 électrons
Qcm I1.3

(Réponse B)

Masse atomique moyenne est : M=(98.60+99.40)/100=98.4 uma
Qcm I1.4

(Réponse A)

0.0303.931.5/1=28.2 Mev

Qcm 11.5

(Réponse A)

Correspond a une perte d’énergie équivalente a AE = mc?
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Chapitre 111 : Modé¢le atomique de Bohr application aux ions
hydrogénoides

Rappel de Cours

Le modéle actuel de 1’atome est un modele nucléaire comme celui de Rutherford : la masse se
concentre dans un petit noyau central. Le noyau atomique a un diamétre 10* fois plus petit que celui
de I’atome. Par contre, on ne parle plus de trajectoire électronique au sens de la mécanique
classique mais d’un « nuage ¢€lectronique ». Cependant, il est intéressant de voir comment le mod¢le
atomique a évolu¢ au cours du temps en fonction de 1’avancement des recherches. Il est d’ailleurs

possible qu’un modele quelque peu différent naisse dans quelques temps.

1 Théorie ondulatoire de la lumiére

1.1 Ondes lumineuses

Il est admis que la lumiére est une association de champs électrique et magnétique qui se
propageant dans I’espace avec un mouvement ondulatoire (Figure III.1). Ces ondes
¢lectromagnétiques ou lumineuses se propagent dans I’espace a une vitesse constante C (célérité de
la lumiére) égale a 3.10° m.s’. Chacune de ces ondes est caractérisée par sa longueur d’onde
A =C.T ou son nombre d’onde #. La période T est le temps au bout duquel le vecteur vibrant (E~ et
B”) retrouve le méme module et dans la méme direction. Le nombre de longueur d’onde parcourue
par seconde est la fréquence v de la lumicre est donné par: v = 1/A. La période T est le temps au
bout duquel le vecteur vibrant (E~ et B~ ) retrouve le méme module et dans la méme direction. Le

nombre de longueur d’onde parcourue par seconde est la fréquence v de la lumicre est donné par

w="C_
.v-}\—l/T

Longueur d'onde

Y iz
i
i
b X
i . ’ =y -—
- X
B ![ |/ =
E Champ élecinque oscillant { | y
B8 - Champ magnétque cscsant ~.9 y_'

Figure IIL.1: Schéma d’une onde électromagnétique ou lumineuse
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Le spectre électromagnétique se compose de 1’ensemble des ondes lumineuses ou la fréquence v
peut prendre toutes les valeurs de fagon continue. Le spectre visible, n’est qu’une petite partie du
spectre complet des radiations électromagnétiques (Figure I11.2). Il représente la partie du spectre

complet a laquelle I’oeil humain est sensible. Il s’étend du violet au rouge.

Rayons Rayons X uv Infrarouge Radars, femlTy| sw AM
gamma (IR) plsh iR
ondes
- i . = ) R 29 #
W I 1™ 1 e 1t e 1 1 10t
Longueur d'ond etn ik
queur d'onde |en métres| — e

a8 - . _» K
/ Domaine du visible . ST

400 nm 500 nm 600 nm 700_nm

Longueur d'onde [en nanométres |

Figure I11.2: Spectre électromagnétique

En médecine, plusieurs types de rayonnements sont utilisés, chacun ayant des
applicationsspécifiques en diagnostic, traitement, ou recherche. Voici une classification des

principaux types de rayonnement utilisés

Rayons X: en Imagerie médicale (radiographie, Scanner.

Rayons gamma (y): Médecine nucléaire (scintigraphie, TEP scan), radiothérapie.
Lumicére ultraviolette (UV):Photothérapie dermatologique, désinfection
Infrarouge (IR): Thérapie par chaleur, imagerie thermique.

Lumic¢re visible: Endoscopie, chirurgie guidée par lumiére, photothérapie LED.

1.2 Dualité onde-corpuscule:

est un concept fondamental de la physique quantique selon lequel certaines entités, comme la
lumiére ou les électrons, peuvent se comporter a la fois comme des ondes et comme des particules.
Ce comportement a d’abord été observé avec la lumicre : des expériences comme celle des fentes de
Young ont montré qu’elle produit des interférences, ce qui est caractéristique d’une onde. Pourtant,

I’effet photoélectrique, expliqué par Einstein en 1905, prouve que la lumicre se comporte aussi
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comme une particule, appelée photon, capable de transférer de I’énergie a un électron. En 1924, de
Broglie a proposé que cette dualité s’applique aussi a la matiére : toute particule (comme un
¢lectron) posseéde une onde associée, dont la longueur d’onde est donnée par la relation A=h/p, ou h
est la constante de Planck et p la quantité de mouvement. Cette hypotheése a été confirmée par des
expériences de diffraction d’¢lectrons. Ainsi, selon le type de mesure effectuée, un objet quantique
peut se manifester comme une onde ou comme une particule. Ce principe est essentiel pour
comprendre de nombreuses applications en médecine, comme [’imageriec médicale ou la

radiothérapie.

1.3 Théorie quantique (Nature corpusculaire de la lumiére)

Chaque composante de la lumiére blanche est une radiation lumineuse caractérisée par une couleur
bien précise (constituée d’une infinité de couleurs; rouge, bleu, violette, ...) et & chaque couleur
correspond une énergie, une fréquence et une longueur d’onde.

Les études de Planck ont permis de déduire que le rayon lumineux est constitué¢ de paquet d’énergie
infiniment petit appelé photon, chaque photon transporte une énergie AE.

14 Spectre optique d’émission de I’hydrogene

1.4.1 Résultats expérimentaux

Lorsqu'on soumet du dihydrogéne H, sous trés faible pression (107 bar) 4 une décharge électrique
créée par un générateur a haute tension, on observe une émission lumineuse qui constitue le spectre
d’émission de 1’atome d’hydrogéne. Le spectre de I’atome d’hydrogeéne est constitu¢ de radiations
monochromatiques de longueurs d’onde A bien définies (Figure 10). L’expérience a montré que le
spectre d’émission de 1’atome d’hydrogéne présente un grand nombre de raies dans 1’ultraviolet, le
visible et ’infrarouge. Les premieres raies ¢tudiées se situent dans le domaine du visible. Elles

appartiennent a la "série de Balmer".

Lyman Balmer Paschen etc
“—> = »> <«
Violet Bleu Vert Orange Rouge
uv I | IR
[ O O I >
crrrrrrrrrerrerrrererrerrrrrrerr
400 nm 500 nm 600 nm e

Figure I11.3 Allure du spectre de 1’atome d’hydrogéne.
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1.4.2  Interprétation du spectre optique

Les atomes ou les molécules peuvent échanger de I’énergie avec I’extérieur pour atteindre différents
niveaux d’énergie (Figure I11.4). L’émission d’un rayonnement lumineux correspond a un échange
d’énergie : un photon est émis lorsqu’un électron de I’atome, préalablement excité par le potentiel

¢lectrique, revient a un niveau d’énergie plus bas en rendant son énergie.

'y

n=3

— n=2 2 —
hv
hv
n=1 1
&) Absorption b) Emission
Figure I11.4 Shéma d’une transition électronique
2 Modéles classiques de I'atome

Le modele de Bohr repose sur la théorie quantique de Planck selon laquelle I’échange d’énergie
entre le rayonnement et la matiére ne s’effectue que par quantité finie ou par quantum (paquet)
d’énergie égal a hv.

E = hv. (ITL.1)

Ou E: énergie en joule, h=6.62.10* J.s constante de planck v : fréquence en s

2.1 Postulats de Bohr

1-L’¢lectron de 1’atome d’hydrogéne ne gravite autour du noyau que sur certaines orbites
privilégiées (orbites stationnaires) qui forment une suite discontinue, a chacune de ces orbites
correspond une énergie E. Durant son mouvement autour du noyau, 1’électron ne rayonne pas, son
énergie ne varie pas et son mouvement ne s’amortit pas. Sur chaque orbite privilégiée, 1’équilibre

dynamique de 1’électron obéit aux lois de la mécanique classique.

2-Lorsque 1’¢lectron passe d’une orbite n; a une orbite ny, il absorbe ou émet une quantité d’énergie

rayonnante AE
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AE =hv = |E; — E 4] (111.2)
Remarque: le passage se fait par saut brusque.

3- Les seules orbites possibles sont telles que le produit de la quantit¢ de mouvement (mv) par le
rayon 1 de 1’orbite soit un multiple entier de la constante de Planck h.
mvr=nh/2m (ITL3)

ou : n = nombre entier € N*,

N — -
\ | Fatt | = |Fc
—> Force d’attraction coulombienne= Force centrifuge
Fc

Figure IIL5 : Equilibre des forces dans le modele de Bohr

2.1.1 Conditions de stabilité

2 Kez
mv® = —
r (11L.4)
ol K=constante de Coulomb=9.10° Nm?*c™
du quatrieme postulat v=nh/2mtmr (**)
injectons 1’équation (4) dans (**) on aura m(n’h*/4n’m’r?)=Ke?/r
_ h? 2 (I1L.5)°
r= (4-.1'[2ke2.m) n

Pour I’hydrogéne dans son état fondamental m=1 avec h=6.62.10"* I.s, K=9.10 Nm’C?,
me=9.1.10""kg, e=1.6.10"° C

ON aura |T hydrogene=0.53. 10710 m=0.53A°=rayon de Bohr=r
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_To (I11.5”)

2.1.2  Conservation de I’énergie

E=Ep+Ec
Ec=1/2mv’, Ep=(-Ke*/t?).r=-Ke’/r
Ep+Ec=1/2(Ke’/r+(-Ke*/r) (mv*=Ke*/r)=

_ Ke? (I1L.6)

- 2r

De 111.5 et II1.6 on obtient

2m?K?%e*m 1 (I1L.7)
h2 n?

2.1.3  Quantification de I’énergie

Pour I’hydrogéne dans son état fondamental n=1

(IIL7)=> E nydrogene=-13.54ev~-13.6eV

2

E, =2 o0 E=13.6eV (I1L.7°)
n

2.2 Formule de Balmer

Du troisieme postulat AE= |En,-En;|=hv=hc/A=hcD
Ou A: longueur d’onde

D : Nombre d’onde= inverse de A

v : Fréquence

Sin,>n; AE=hco =2n2Kze4m/h2(1/n12— 1/n22)

=f = e (L - ) (IIL7”)
=9=Ry (ni% — ni%) Formule de Balmer (I11.8)
Ou Ry=2m"K’e'm/h’c=1.1.10"cm'=1.1.10"m"" constante de Rhydberg

Remarques

1-n; représente une série de raies
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si nj=1= série de Lyman=ultrat violet (UV) si nj=2=>série de Balmer =visible
si nj=3=série de paschen=infra rouge (IR) si n;=4=>série de Brackett=proche infra rouge nj.
représente une raie dans une série n,>n;. Chaque raie est caractérisée par sa fréquence v ou son

nombre d’onde © qu’il est possible de mesurer

Série n; n; Région du spectre | Longueur d’onde en
A°
Lyman 1 234........ uv 1215.7>1>972.5
Balmer 2 345........... Visible 6563>1>4341
Paschen 3 456.......... IR 18570=>A>10940
Brackett 4 5,6,7..cccc..... Proche IR 40500=>A>26300

2- Si n; = oc on parlera de raie limite et E.. = 0. On définit alors, I’énergie d’ionisation E; comme
¢tant I’énergie qu’il faut fournir & I’atome pour extraire un électron (envoyer ’¢électron a I’infini).

Ex:E=E.-E; =0-(-13.54)=+13.54 ¢.V pour I’atome ’hydrogéene.

2.3 Généralisation

La théorie de Bohr est applicable a I’hydrogene et aux ions hydrogénoides. Un hydrogénoide est un

ion dont le noyau contient Z protons et ne posséde qu’un seul électron comme 1’atome d’hydrogene.

2
E, = ZnE1 avec E;=-13.54eV

2
r,=ron>/Z avec 19=0.53 A.

_ 11
U=RHZ*(5—=) avec ny>n,
ny n;
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E.=0 . n=<
Es=E; /25 - n=>5
Es =E; /16 n=4
E;=E;/9 n=3
E-=E;/4
t n=2
y y A v
E;=-13.54 n=1
absorption émission

Figure IIL.6 : Diagramme Energétique des Transitions d’ Absorption et d’Emission

La théorie de Bohr elt le mérite d’expliquer le spectre de 1’atome d’hydrogeéne et des ions
hydrogénoides grace a la notion de la quantification; tout en gardant les lois de la mécanique
classique. Mais elle s’est trouvée incapable d’expliquer les spectres des atomes plus lourds. En
réalité, les électrons ne décrivent pas une trajectoire circulaire, on parle plutot de probabilité. Apres
le modéle de Bohr, qui décrivait I’atome avec des électrons en orbites circulaires fixes autour du
noyau, les limites de cette approche sont rapidement apparues, notamment pour les atomes a
plusieurs ¢lectrons. Pour aller plus loin, la physique quantique a introduit une nouvelle maniére de
comprendre le comportement des ¢lectrons dans 1’atome, non plus comme des particules évoluant

sur des trajectoires précises, mais comme des entités ayant un comportement ondulatoire.

2.4 Modgéle de Schrodinger:

En 1926, Schrodinger propose une description mathématique de 1’électron sous forme d’onde,
grice a son équation fondamentale, I’équation de Schrodinger. HY = EW H : opérateur
hamiltonien. E : ¢énergie totale de I’électron (somme des énergies cinétique et potentielle).
Y(x,y,z)est la fonction d'onde associée a I'électron, représentant 1'état de ce dernier. Elle est solution
de I'équation de SchrodingerCette équation permet de déterminer une fonction d’onde, notée vy, qui
contient toutes les informations sur I’état quantique d’un électron. Le carré de cette fonction (|\|/|2‘
donne la probabilité de présence de 1’¢lectron dans une région de I’espace. Ainsi la notion d’orbitale

atomique : une zone de 1’espace autour du noyau ou 1’¢lectron a une forte probabilité de se trouver.
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Ces orbitales remplacent les orbites de Bohr et constituent la base de la représentation moderne de

I’atome.
2.4.1 Orbitale atomique:

Fonction d’onde Puisqu’on ne peut pas connaitre en méme temps la position et la vitesse d’une
particule, il est alors difficile de prévoir avec exactitude sa trajectoire. En mécanique ondulatoire,
un électron se trouvant en un point de coordonnée (X, y, z) a I'instant t, est décrit par une fonction ¥
(X, y, z, t) dite fonction d’onde qui n’a aucune signification physique et qui est fonction des
coordonnées de I’¢lectron. Si 1’¢lectron se trouve dans un état stationnaire d’énergie, par conséquent

I’onde qui lui est associée est stationnaire (t constant).
2.4.2  Probabilité de présence :

La mécanique ondulatoire fournit une représentation de 1’atome d’hydrogéne moins précise que ne
le fait le modéle planétaire de Bohr, avec ses orbites bien définies. On ne parle plus de la position
exacte de 1’électron, mais de la probabilit¢ que I’¢électron se trouve dans une région donnée de

I’atome.

Figure I11.7 : Positions possibles de 1’électron : nuage ¢lectronique La section circulaire sphérique

a 99,99% s’appelle grbitale atomique.
2.43 Equation de Schrodinger :

L’onde de De Broglie n’avait pas d’équation. Schrodinger, partant des ondes de Louis De Broglie,
propose une équation d’onde pour décrire une particule et notamment un électron.. Les solutions de
cette équation indiquent que 1'électron ne peut prendre qu'un nombre restreint de valeurs de
I’énergie qui sont les mémes que celles prédites par la théorie de Bohr. La résolution de 1'équation
de Schrodinger fournit une, ou plusieurs fonctions d'onde, ou orbitales, associées a chacun des

niveaux d'énergie permises. Les orbitales permises sont caractérisés par les nombres quantiques.
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Exercices du chapitre 111

Exercice 111.1
Dans I’atome d’hydrogene, 1’énergie de 1’¢électron dans son état fondamental est égale a -

13.6.eV

a-Quelle en eV, la quantité d’énergie qu’il doit absorber pour passer du premier état excité a 1’état
ionisé.

b-Quelle est la longueur d’onde de la raie du spectre d’émission correspondante au retour de I’état
ionisé au 2°™ état excité

h=6.62.10>*I.s

Exercice 111.2

1-Donner I’expression de la longueur d’onde de la premiere raie et de la raie limite des séries

Lyman, Balmer, Paschen, Brackett

2-Calculer la longueur d’onde correspondant a la deuxieme raie de la série Brackett

3-Dans la série de Balmer, le spectre de I’atome d’hydrogéne présente une raie a 432.9nm. Quelle
est la transition qui la produite.

4-Représenter sur un diagramme énergétique les transitions correspondantes a ces raies.

On donne RH=1.1.107 m’!

Exercice 111.3

Un atome d’hydrogéne a son état fondamental est excité par une décharge électrique. L’¢électron de

cet atome subit une transition au niveau n,=9.

1-Calculer 1’énergie absorbée de cet atome en eV et la fréquence en s™'

2-L’électron excité se stabilise en subissant une transition du niveau n, a un niveau inférieur nj,
cette transition s’accompagne par une €émission sous forme de raie lumineuse qui est équivalente a
celle de la premiére raie émise dans la série Balmer.

a-Calculer I’énergie d’émission de 1’¢électron de I’atome d’hydrogéne en eV.

b-A quelle série appartient cette transition ?

On donne Ry=1.1.10"m™, ¢=3.10% m/s, h=.6..62.10°*Js  e=1.6.10"°C

Exercice 111.4

1-Rappeler la définition d’un ion hydrogénoide.

2-Lequel de ces ions (;Li", 4Be’") est-il un hydrogénoide ?
3-Définir 1’énergie d’ionisation. La calculer pour I’ion Be’". A quelle longueur d’onde cela
correspond-il ?

4- Calculer la plus grande longueur d’onde du spectre d’émission de cet ion.
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Exercice I11.5

L’énergie d’ionisation d’un ion hydrogénoide est égale a 54.4eV

I-Déterminer son numéro atomique Z, connaissant 1’énergie de I’&tat fondamental de I’atome
d’hydrogene est égale a -13.6 eV

2-Une des raies limites du spectre d’émission de cet ion hydrogénoide se situe vers 2050 A.
Calculer:

3-le numéro de la série a laquelle appartient cette raie

4-la longueur d’onde de la premicre raie de cette série

5-Représenter sur le diagramme énergétique, les transitions €lectroniques correspondant aux raies

de cette série

Exercice 111.6

1-Dans le spectre de I’hydrogeéne. La premicre raie de la série Balmer a pour longueur d’onde

6526.8 A. En déduire la constante de Rhdberg Ry exprimée en m™

2-dans le cas de I’atome d’hydrogene, calculez en eV 1’énergie nécessaire pour amener son ¢électron
-de la couche n=1 a la couche n=3

-de la couche n=3 a I’infini n=cc

3-La fréquence émise quand I’atome passe de I’état excité n=3 a 1’état n=2

On donne h=6.62.10*J.s ¢=3.10%m/s

Exercice 111.7

I-Le spectre d’émission d’un ion hydrogénoide est constitué de plusieurs séries de raies. Chaque

série est constituée de plusieurs séries de raies. Chaque série est constituée de radiations distinctes.
Dans la série M, deux raies importantes apparaissent a

A=2045.5 A A=4675.3 A. L’énergie du niveau M est Ey=-6.04 eV

I-déterminer le numéro atomique de cet ion hydrogénoide

2-A quelles transitions correspondent ces raies ?

3-Quelle transition donne la raie de plus faible longueur d’onde lors de la désexcitation a partir du
niveaun ?

4-Calculer la fréquence de cette raie

II-Afin de définir I’onde associée a I’électron, on suppose que 1’électron parcourt une orbite
circulaire qui peut étre assimilée a une corde vibrante fermée sur elle-méme.

1-Donner la relation qui permet de relier la longueur d’onde A de I’onde stationnaire ainsi obtenue
au rayon de l’orbite circulaire r sachant que le pourtour de la circonférence doit renfermer un

nombre entier de la longueur d’onde A.

Page 54 of 176



2-Si ce rayon r correspond a la premiére orbite de Bohr (0.53A), calculer la longueur d’onde
associée a I’¢électron.

3-En déduire la vitesse de I’¢électron sur cette orbite

Ondonne Ry=1.1.10'm"  h=6.62.107J.s c=3.10°m/s En=-13.6eV
m=9.1.10""kg

Exercice I11.8

On admet que les raies du spectre de I’ion He" sont donnés par:

L = Ruer (Y~ 1/,2)
\Y ny 3

La raie correspondante a la transition n;=1 a n,=2 a une longueur d’onde de 30.3. 10°m

1/Calculer Rye+, déduire une relation entre Ry et Rye+ et calculer le numéro atomique de He

2/ calculer I’énergie du niveau fondamental de I’ion He" en J et en eV

3/calculer I’énergie d’ionisation de ’ion hydrogénoide He"

4/ On donne ci-dessous les valeurs d’onde de 3 raies du spectre d’émission de 1’ion He"

4689 A 3205 A 2735 A

Préciser a quelle transition correspond chaque raie et a quel domaine des radiations du spectre
¢lectromagnétique appartient-elle

5/ quelles seraient pour I’atome d’hydrogéne les longueurs d’onde des raies a ces mémes

transitions.

On donne : Rg=1.1.10"m! h=6.62.10>*J.s c=3.10%m/s
Ocm du chapitre 111

Qcm 1111

Le mode¢le de Bohr est valable Pour tous les atomes
A- Pour les atomes ou ions a un électron
B
C

Pour les alcalins

Pour I’hélium

D- Pour aucun atome

E

Qcm II1.2

Parmi les photons suivants, lequel est susceptible de provoquer la transition d’un électron du

Aucune réponse n’est correcte

deuxi€éme niveau excité au troisiéme niveau excité du 4Be3+ ?
On donne: Ry=1.1.10'm™, h=6.62.10>%).s, ¢=3.10* m/s, E;=-13.6 eV
A-10,5]
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B- 30eV

C- 1,68.10"% eV
D- 10,5 eV
E- Aucune réponse n’est correcte

Qcm I11.3

Le potentiel d’ionisation de 1’atome d’hydrogeéne dans son deuxiéme état excité vaut
A- Ei=3.4¢eV
B- E=13.6 eV
C- E=54.4¢eV
D- E=2.42.10"%joule
E

Qcm I11.4

3 . , . . . + .
Quelle est la longueur d’onde émise lors de la désexcitation d’un ion ,He" de son ler niveau

Aucune réponse n’est correcte

L, . -1
excité vers son niveau fondamental ? on donne : Ry=1.1.10"m

A- 30,3nm B -30,3 nm C--60,6 nm D- 60,6 nm E- Aucune réponse n’est correcte

Qcm I11.5

Lors de I’étude du spectre d’un hydrogénoide, on obtient une série de raies. La longueur d’onde
de la premicre raie correspondant a la transition de 2 vers 1 est A=135 A°

Cet ion hydrogénoide est :

A X

B- X%

C- X'

D- ,X>"

E

Aucune réponse n’est correcte
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Corrigé des exercices du chapitre 111

Exercice I11.1

a-Premier état excité n=2  état ionisé n=cc

AE=Efina-Einitial

En=-13.6.Z*n* atome d’hydrogéne Z=1=En=-13.6/n"

AE=E.-E,=0-(-13.6/(2)%)

AE=-34¢eV

b-retour de 1’état ionisé n=cc au 2éme état excité n=3=>€émission
AE h.c N
= — "N = —

A

AE=E;-E.=E;=-13.6/9=-1.51ev=-2.41.10"" joule

Emission AE<0= A = 5=6.62.1043.10%/2.41.10"°=824.10° m

|AE|

A=824 nm

Exercice 111.2

1-L’expression de la longueur d’onde

— 1 1
VZRH n_%_n_% n,>n;

Lyman n;=1
lére

_ 1 1\ __ - _ 3Ry
Tor = Ru(f=3)=7 =

La raie limite correspond a la transition cc—1

Vei = Ru (1= %)=V = Ry

Balmer n;=2

raie correspond a la transition 2~ —»

4

3Ry

)12,,1 =i

1

= dim = —

) 1 1 36
lereraie V3, = R (— - —) Ay = —
32 = Ru\; 73 32 = SR,
e 1 1 7
La raie limite v, ,=Ry (Z — ;) = Aiim = ™
Paschen n;=3
L 11 144
lereraie v, 3 = R (———) = 1A = —
43 H\s " Te 43 = -
. 11 9
La raie limite v=Ry (3 — 5) =im = o
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Brackett ni=4

. 1 1 400
lereraie Ve, = R (———):> As g =—
54 H\16 25 5% 7 9ry

.o 1 1 16

La raie limite v=Ry (— — —) = Nim =+

16 2 Ry

2-1a 2°™ raie de la série Brackett correspond a

n,=6
v n;=4
t =Ry (= =)= [2=2.61.10" m
3-n’dans la série Balmer
§oio (1 _ L)
A Hi4 n
:>n_}2 =0.25 - 1.1.107*4132.9.10—9
n’=5
4-Diagramme énergétique
n=oc
n=_6
n=
n=4
n=3
n=2
n=1
Exercice I11.3
n,=9

1-calcul de I’énergie

AE = h9 = hcd

80.6.62.107343.108.1.1.107
81

Page 58 of 176



AE = 2.157.10718] = 13.48 eV

Ou Ey=-13.6/81=-0.167eV
E1=-13.6€V AE=E9-E1=13.43€V

2- Calcul de la fréquence

AE_ 2.157.10718

;= |v=325.10"s"

AE=hv =v =

3-n, —n;: I’émission de cette transition est équivalente a la 1¢ére transition de la série

Balmer 3——» 2

h.C.5RH___
36

a-AE = hcv orvz, = Ry G - é):AE =

_ 6.62.1073%.3.10%.1.1.107.
N 36

AE 5-3.034.10"°)

AE=1.89¢V puisqu’il s’agit d’une émission AE=-1.89 eV

_ 1 1 AE 1
b-AE = h.c.v = h.c.Ry (n—% — n—%) heRL S
AE 1 1
te=g= 1 n=2.571=3
h.C.RH ny ny 1= AE 1
—+_
h.C.RH %
n,=9=n;=3 raie de la série Paschen
Exercice 111.4

1. Un ion hydrogénoide est un ion monoatomique qui possede Z protons et 1 seul électron.

2. Li" n'est pas un hydrogénoide car il posséde 2 électrons. Be’" est un hydrogénoide car il posséde
un seul électron.

3. L'¢nergie d'ionisation est 1'énergie minimale qu'il faut fournir pour arracher un électron a
I’hydrogénoide dans son état fondamental. Elle est positive. Energie de 1’ion hydrogénoide
Ei=Ex-E;  Eoc=0 =Ei=-E,

Ei= 13,6x(Z)*/n’. Ionisation de Be** (Z = 4) dans son état fondamental (n=1)

Ei = 13,6x(4)*/(1)’=217,6 eV =217.6.1.6.10™"°

E=3.49.10"" Joule

A=h.c/Ei
2=6.62.107*3.10%/3.49.107=5.7.10°=5.7 nm

4. Calcul de la longueur d’onde maximale
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Amax =N1=1 et n,=2

Amax = 3p72 = 31110742

Mnax=7.64.10°m=7.64 nm

Exercice 111.5
1-7=2 AE=|E,, — Ep4|
Z2 N
E, = EEH ou Ep=-13.6 eV

AE=E-Eq1=Eoc-En; =AE=-E,;

7?2 —AEn?
AE = _EEH :>ZZ = f avec 1’11:1
1.54.4
:}Z = Z:2
13.6

2-1°" méthode

1—ZZR 1 1 _ 2R 1
A H n? nj B Hj2

n?_AZ%?Ry=4.1.1.107.2050.10°=8.99~9

111:3

2éme méthode

2

AE=Eoc-E=-Ei=hv soit == —Ejet E;__—Ey

Z2Eq A

D’ou n?=—"2=

1 hc

2 _ 4.13.6.2050.10"%.1.6.1071°

ny = — Il1:3

6.62.107343,108
3-1ére raic 4 —»3
1 1 1\ 7Z?Ryg 9.16 9.16 9.16
_:ZZRH (___):_: — — — :
A 32 42 16.9 7Z2Ry 7.4.1.1.107 7.4.1.1.10
A=4688 A

4-Diagramme énergétique
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V<
1n—J

4
==

\ \ 2

n—=o

Exercice 111.6

1-la constante de Rydberg est donnée par la formule

1_ I _IYono=
E—RH(H% n%)ouk 6526.8 A

Passage pour 1’¢lectron de la couche ny=3 a n;=2

1 1) _ 5Ryg 36

_ 1_1 SRH _ _ 7~ 7
6256.8.10—10 — ‘\H (4 9) - 36 H — 6256.8.10-10 5 - 1097 10 _1110

Soit

Ry=1.1.10"m™"

2a-le passage de 1’¢lectron de la couche n;=1 a n,=3 nécessite un apport d’énergie AE tel que

hc 1 1 . 1 1
AE = hv =% = hcRy (n—%— n—%) soit AE = —13.6 (I - 5) = —12.09

AE=-12.09 eV

2b-pour le passage de n;=3 a n,=oc (ionisation) AE = 13.6 (% — é) = %=1.51

AE=1.51 eV

3-La fréquence émise lors du passage de 1’électron de I’état excité n,=3 a n;=2 est tel que

1 1 5
Donc
_AE _ 18916107"° 14
VEo = = 4.568.10
v=4.586.10"s"!
Exercice 111.7
I-La transition 2 raies A=2045.4 A
A=46753 A
1-Calcul Z

L’énergie du niveau M Ey=-6.04eV=E;=-6.04 ¢V
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-13.6.22

D’une maniere générale E,, =

-13.6.22 —6.04.
E; = 22 7= 7
9 -13.6

=4= | Z=2

2a-les transitions sont

A=2045.4 A pour le niveau n;=3 n,=?

1 2 (1 1 1 1 1 1 1 1
1= RuZ?\5— =)= =TT =
i 9 n3) AR,z 9 nE nf 9 2045.4.10710.4.1.1.107.

1 1 1 1
S =-——>=5=0= |m=x
n; 9 9 nj3

Donc la transition estde ¢ ——%
2b-A=4675.3 A pour le niveau n;=3 n,=?

11 1 _ 11 1
n2 9 ARyZ? 'nZ 9  4675.3.10-10.4.1.1.107
11 1 1

= ==-———=— = 0.062

n3 9 2057 n3

Donc la transition est4 —3

3-raie de plus faible longueur d’onde lors de la désexcitation a partir du nouveau 4

> =Ryz?(1-

1
16

)=1.1. 107. 4. (1 - %6):% = 4.125.107

= A=2.42.10-m=242.42 A

3.108

r C
La fréquence v = —=v = ———
A 2.42.10°8

v =12.375.10° Hz

IL.1 pour que I’orbite décrite par I’¢électron soit sur une orbite stationnaire, il faut que 1’onde
associée au mouvement de 1’électron forme une onde stationnaire.

Le pourtour de la circonférence doit renfermer un nombre entier de longueur d’onde

d(onde)=nA, d(particule)=2nr; = 2mr=nA

2-pour la lere orbite de ’atome de Bohr n=1 1=0.53 A
A=2mr;=2.3.14.0.53= | A=333 A

h _ 66.62.1073*
mA 9.1.107313.33.10710

3-A = L:w =
m.v

v=2.18.10°m/s

Exercice I11.8
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1-Sachant v = % on déduit de la relation

1
Ryes = T = 44.044. 10°m™! = 4.4.10°cm™?
303.107°(1 — =

Par conséquent Ry+/Ry=4
Comme ce rapport vaut également Z* avec Z numéro atomique de I’ion hydrogénoide on tire

ZHe=2

2-pour calculer I’énergie du niveau fondamental soit E; on envisage 1’ionisation de He" alors n;=1et
n,=oc, d’ou le rapport

1 , 1 _ |E1—Ecl_|E4l : _
1= Rye4+ d’autre part i — puisque E.=0

1l en résulte que |E; |=h.c.Rye,=8738.107'J
Comme E; est négatif E1=-8738.10'21J=-54.61 eV

3-L’énergie d’ionisation de He" est justement I’opposé de E; dou

Eip. ' =8738.1021J=54.61 eV

4_(1%% B nig) - AR:ZZ - ﬁ:nl_f B nig - 4689.10-101.44.044.106 = 0.0486
m=1,n=2,3,4................

(1/1°-1/2%) >0.75 transition exclue

m=2, ny=3,45........

(1/2°-1/3%)>0.1389 transition exclue

n=3, m=4,5,

6.ceeniinnnn.

(1/3°-1/4%)=0.048 il s’agit donc de la transition de 4 ~ —3%
De la méme maniére pour les 2 autres longueurs d’onde
A=4689 A (visible) ny=4 n;=3
A=3205A (UV) n=5 n=3
A=2535A (UV) np=6 n;=3
5-Pour I’atome d’hydrogeéne % =Ry (n_lg - n_lg) = RIZ{—;”L (ni% — n—é)
Pour latransiion 4 —3%  2A=1.876.107 A
5 —3» (=1287.10°A

6 —3» A=1.095.10°A
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Corrigé des Qcm chapitre 111

Qcm III.1
(Réponse B)

Le mode¢le de Bohr est valable pour I’atome d’hydrogene et les ions hydrogénoides.

Qcm I11.2
(Réponse D)

Deuxiéme état excité nj=3 troisiéme état excite n,=4

AE = h.c.Z?Ry L) 662.10734.3.10%. 161.1. 10" (1 —i)
n{ nj 9 16

AE=1.698.10"%Joule=1.698.10"%/1.6.10"°=10.6 eV

Qcm II1.3

(Réponse D)

Le deuxiéme état excité correspond a n=3

Le second potentiel d’ionisation correspond a Ej»

Enp=E.By=—o—2=1.51eV=1.51.1.6.10"°=2.42.10"J

Qcm I11.4

(Réponse A)

1_ 2 (L _ 1)\ 7 92 (1_1 -

=Ry.Z (n% n%) 1.1.107.2 .(1 4) —2=30.3 nm

Qcm II1.5

(Réponse B)

Lt =1 loo75mz2—1 = = —72=9=57-3
ARy,2 1 4 0.75.ARy  0.75.135.10710.1.1.107
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Chapitre I'V: La classification périodique

Rappel de cours

La classification périodique des ¢léments est née d’un besoin fondamental, organiser les nombreux
¢léments chimiques découverts au fil du temps selon des critéres rationnels. Au XIXe siecle,
plusieurs chimistes ont tenté¢ de regrouper les éléments selon leurs propriétés, mais c’est Dmitri
Mendeleiev, en 1869, qui propose une version révolutionnaire, un tableau dans lequel les éléments
sont classés par masse atomique croissante et selon la périodicité de leurs propriétés chimiques. Son
génie réside dans sa capacité a prédire I’existence et les propriétés d’éléments encore inconnus. Plus
tard, en 1913, Henry Moseley établit que les propriétés chimiques dépendent non pas de la masse
atomique, mais du numéro atomique (nombre de protons). Cette découverte ancre définitivement la
classification dans les fondements de la physique atomique et de la mécanique quantique.
Aujourd’hui, le tableau périodique est structuré en blocs électroniques (s, p, d, f) et permet de

comprendre la structure des atomes, la réactivité chimique, ainsi que les propriétés des matériaux.

1 Les nombres quantiques

Selon le modéle de Bohr 1’électron tourne autour du noyau sur des orbites circulaires. Chaque orbite
est représentée par n (le nombre quantique principal) qui peut prendre les valeurs n=1, 2, ......... 0
a- Le nombre quantique principal n caractérise une couche électronique n=1, 2, 3,4, 5,6.........
n=1 la couche K, n=2 la couche L, n=3 la couche M, n=4 la couche N.

b-Le nombre quantique secondaire 1 caractérise une sous couche 0< | <n-1. Pour identifier les

sous-couches, on utilise les symboles suivants

L 0 1 2 3

symbole S p d f

Exemple : n=1=1=0=1l ya une seule sous couche s

c-Le nombre quantique magnétique m, représente 1’orientation de I’orbite dans 1’espace.

m prend toutes les valeurs entre -I< m < +1

Exemple : 1=1=m=-1, 0,1

d-Le nombre quantique de spin. s le moment magnétique propre de 1’électron, il prend les valeurs
+1/2 et -1/2. Selon la mécanique quantique on remplace le mot orbite par orbitale atomique (OA)

une OA est représentée par une lacune ou case quantique

0A=[_]
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Chaque valeur de m correspond a une OA=représenté par une lacune (case quantique). Dans une
orbitale atomique, on ne peut pas mettre plus de deux électrons, les €lectrons qui possédent les

mémes nombre quantiques (n, 1, m, s) se trouvent dans la méme case quantique

Sous couche 0 1 2 3
Q)
Type S p d f
d’orbitale
m 0 -1,0,1 -2,-1,0,1,2 -3,-2,-1,0,1,2,3
Nombre 1 3 5 7

d’orbitales

Cases
quantique I:I

Nombre 2 6 10 14
maxi
d’électrons

Tableau IV.1 : Nombres quantiques et structure des sous-couches électroniques

2 Le Principe de stabilité

Le principe de stabilité est un concept fondamental en chimie atomique qui stipule que, dans un
atome, les ¢€lectrons occupent les orbitales disponibles présentant 1’énergie la plus faible. Ce
comportement tend a minimiser I’énergie totale de 1’atome et explique 1’ordre dans lequel les
¢lectrons s’y répartissent. Ainsi, lorsqu’on construit la configuration électronique d’un atome dans
son ¢état fondamental, on commence par remplir les orbitales de plus basse énergie avant de passer
aux orbitales de plus haute énergie. Ce principe est a la base de ’ordre de remplissage des niveaux
¢lectroniques et justifie les reégles empiriques comme celle de Klechkowski, qui détermine la
hiérarchie énergétique des orbitales atomiques. En effet, les électrons "cherchent" la configuration

la plus stable possible, c’est-a-dire celle pour laquelle 1’énergie totale de 1’atome est la plus faible.

2.1 Principe de remplissage des orbitales

La configuration électronique d’un atome correspond a la maniére dont ses électrons se répartissent
dans les différentes orbitales atomiques. Cette répartition obéit a plusieurs régles fondamentales, qui
découlent des lois de la mécanique quantique. Les deux principales sont le principe d'exclusion de

Pauli et la régle de Hund.
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2.1.1  Principe d'exclusion de Pauli
Ce principe stipule: Deux électrons d’un méme atome ne peuvent pas avoir les mémes quatre
nombres quantiques. Cela signifie que dans une méme orbitale, il ne peut y avoir au maximum que

deux électrons, et ceux-ci doivent obligatoirement avoir des spins opposés (ms = +%2 et ms = —}%).

Figure IV.1 : une orbitale, deux spins contraires
Une orbitale peut contenir au maximum deux ¢électrons. Ces électrons doivent avoir des orientations
de spin opposées (on les représente souvent par des fleches : 1]). L’orbitale 1s peut accueillir deux
électrons : un avec ms = +% et ’autre avec ms = —'4. Une fois remplie, on passe a 1’orbitale

suivante selon 1’ordre de Klechkowski.

2.1.2 Laregle de Hund :
(ou régle du maximum de multiplicité) affirme que dans un méme sous-niveau d’énergie (orbitales
de méme type : p, d, 1), les électrons occupent un maximum d’orbitales singly (un par un) avec des

spins paralleles avant tout appariement. Exemple ¢C

RINIEIERER

Is° 2s 2p

2.1.3 Larégle de KLechkowski

Constitue 1’'un des outils de base qui permet la répartition des €lectrons dans les différents orbitaux
atomiques. Le remplissage doit se faire selon 1’ordre croissant de 1’énergie des orbitales atomiques.
Ainsi, on aboutit a 1’état fondamental le plus stable. Le niveau d’énergie des orbitales augmente
avec (n + 1). Par exemple pour I'orbitale 2p et I'orbitale 3s, on a respectivement n+l=2+1=3 et
n+1=3+0=3

La valeur (n+l) est constante =3, on remplit donc 2p en premier (n plus petit=2) et ensuite on

remplit 3s (n=3). L’ordre de remplissage est représenté dans le schéma ci-dessous
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Figure IV.2 : Régles de remplissage des orbites atomique

Le remplissage doit se faire selon I’ordre croissant de 1’énergie des orbitales atomiques. Ainsi, on
aboutit a I’état fondamental (le plus stable). Le niveau d’énergie des orbitales augmente avec
(n +1). Si deux niveaux ont la méme valeur de (n + 1) le niveau le plus stable est celui qui posséde n
le plus petit. La distribution des électrons se fait selon la régle de Klechkowski (la valeur
croissante de n+l)

Exemple

11Na :1322322p63s1

26Fe :1s%25%2p®3s%3p°4s?3d°

2.2 Le tableau périodique

En 1869 Mendeliev avait classé les ¢léments selon leurs masse atomique, le premier tableau
périodique contenait 63 ¢léments. La disposition moderne du tableau périodique est caractérisé par
des rangées horizontales (périodes) et des colonnes verticales famille ou groupe) le nouveau
classement est fait selon Z croissant de la gauche vers la droite et du haut vers le bas. Le tableau
périodique est constitué de 7 lignes appelées période et de 18 colonnes appelées familles ou

groupes. Les ¢éléments d’une méme période ont le méme nombre quantique principal n. Les
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¢léments appartenant a une méme colonne ont généralement la méme structure électronique

externe.

2.2.1  Les périodes
Elles sont représentées par 7 lignes
La 1ére période n=1 (couche K)

C’est une période trés courte, oil on remplit la sous couche Is (le) et 2s (2e)=2 éléments H:1s' et
He:1s”
La 2éme période n=2 (couche L)

Dans cette période on commence par le remplissage de la sous couche 2s ensuite 2p c’est-a-dire
2s*2p°=8éléments

Li,Be,B,C, N, O, F, Ne

La 3éme période n=3 (couche M)

On commence par le remplissage de la sous couche 3s et en fin 3p c’est-a-dire 3s*3p°=8 électrons
donc 8 éléments
11Na _— 18AI‘

La 4°™ période n=4 (couche N)
On commence par le remplissage de 4s ensuite 3d et en fin 4p (18 électrons) =18 ¢léments

19K = 36Kr

Chrome (Cr): Z=24 on attend la configuration suivante: 1s*2s*2p®3s?3p°3d*4s®. Mais la
configuration la plus stable : 1s*2s*2p°3s*3p°3d°4s’ (plus stable). Le cuivre Cu) Z=29: on attend la
configuration suivante 1s*2s’2p°3s*3p°4s°3d’. Mais la configuration la plus stable:
1s%25%2p°3s%3p®3d ' %4s!

Remarque: lorsqu’une sous couche d peut étre complétement remplie 10 électrons) ou a moitié
remplie (5 électrons), la configuration électronique qui en résulte est plus stable.

La 5éme période n=5

Elle corresponde au remplissage des sous couches 5s 4d 5p= (18 éléments).

37Rb — >4 Xe

a1Ag: 36[Kr]Ss' 4d"

Cas particuliers

»Mo: 36[Kr] 5s' 4d°

La 6 éme période n=6

Elle corresponde au remplissage des sous couches 6s> 4f'* 5d'% 6p° (2+14+10+6)=32 éléments

On appels les éléments qui correspondent au remplissage de la sous couche 4f les lanthanides
s;)La —— 71Lu
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La 7éme période n=7
Elle corresponde au remplissage des sous couches 7s 5f 6d 7p (2+14+10+6)=32 éléments. On
appels les €léments qui correspondent au remplissage de la sous couche 5f les actinides

g9ACc — 103 Lr

2.2.2  Les électrons de coeur et les électrons de valence

a-les électrons de cceur

Ce sont les ¢lectrons qui présentent la structure du gaz rare qui précede cet €lément et on ajoute les
électrons de la sous couche d et f'si elles sont complétement remplies (d'° et f'%)

Exemple:

11Na :1522522p63s1

11Na :10[Ne]3s1 les électrons cceur =10

b les électrons de valence
Ce sont les électrons qui suit les électrons de coeur et appelés €lectrons externes, ils présentent la
structure ¢électronique externe (SEE)

17C1 :15%25%2p3s%3p’

17Cl1 :19[Ne] 3s23p5 SEE |les électrons de valence =7

45Cd:1572572p°3s%3p%4s?3d 4p®55%4d'"  (cortege)

43Cd :36[Kr] 4d'° 55 (configuration) |les électrons de Coeur 46, électrons de valence 2

2.2.3  Les colonnes (18 colonnes)

Les ¢léments appartenant a une méme colonne ont généralement la méme structure électronique
externe (SEE) (méme nombre d’¢lectrons de valence). Il existe deux groupes ou deux familles dans
le tableau périodique. Les éléments appartenant au groupe A possedent la structure électronique
externe (SEE) de type ns ou ns np. Les éléments appartenant au groupe B possédent une

configuration électronique de type [gaz rare] (n-1)d” ns™ (1<y<10) (x=1 ou x=2)

La 1ére colonne : groupe I

Elle rassemble les éléments de la premiére colonne leurs SEE est ns'. Ils ont un électron sur leur
couche externe qu’ils perdent facilement pour donner des cations monovalents : Li", Na" et K.

La 2éme colonne_: groupe II5. La SEE : ns®. Les éléments de cette colonne perdent facilement
deux électrons de leurs couches externes pour donner des cations bivalents: Mg*", Ca**

Les colonnes de 3 a 12

Ce sont des éléments de transitions qui possédent une configuration de type [gaz rare] (n-1)d* ns”
(10<x<1 ; y=1 ou 2), Il : [gaz rare ] ns* (n-1)d' , IVg: [gaz rare |, ns” (n-1)d* , Vi: [gaz rare ] ns’
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(n-1)d’, VIg: [gaz rare ] ns' (n-1)d°. Les éléments de cette colonne donnent des cations & valence
multiple comme : Fe**, Fe’" , VII: [gaz rare ] ns” (n-1)d° , VIIIg: [gaz rare ] ns” (n-1)d®, ns® (n-1)d’

ns” (n-1)d®, Ig: [gaz rare] ns' (n-1)d"’, Ilg: [gaz rare] ns® (n-1)d"°

La colonne 13: groupe III, la famille du bore (B). La SEE de cette famille est de type ns” np', les
¢léments de cette colonne ont tendance a donner facilement trois €lectrons pour saturer le niveau
d'énergie et a former un cation de charge (+3) B>, A’

La colonne 14: groupe IV,

2

Appelée aussi famille du Carbone, la SEE est de type ns® np’. Les éléments de cette famille

possédent 4 électrons de valence donc ils forment des cations tétravalents (+4).

La colonne 15: la famille de I’Azote (groupeV,). Les Azotides posseédent 5 électrons de valence,

ils ont tendance a gagner 3¢ pour former une charge( -3) : N° ; P". La SEE est de type ns” np°.

La colonne 16: la famille de ’oxygene (groupeVI,) . La SEE est de type ns” np*. Les éléments de

cette colonne ont tendance 4 attirer deux électrons pour former des anions de charge (-2) : 0% ; S*

La colonnel? : (Famille des halogénes) groupe VII, . La SEE est de type ns” np’. Les halogénes
ont 7 électrons sur leur couche externe et vont donc facilement en gagner un pour former des ions
de charge (-1) :F, CI', Br, I

La colonnel8 : (Famille des gaz rares) groupe VIII5. He, Ne, Ar, Kr, Xe. Ce sont les éléments

chimiques les plus stables (couche de valence totalement remplie).

23 La détermination de la position d’un élément dans le tableau périodique
Pour déterminer la position d’un élément il faut déterminer sa période: c’est la plus grande valeur

de n dans le cortege ou la configuration

Exemple
19K : 18[AI']4S1 n=4 =>4éme période
2Mo : 36[Kr]4d’5s! n=5=5éme période

Déterminer son groupe : Le nombre d’électrons de valence correspond au chiffre romain du
groupe et le type de SEE détermine s’il appartient au groupe A ou au groupe B.
17 Cl: 10[Ne] 3s? 3p5 n= 3=>3éme période
SEE : ns np=>sous-groupe A
7¢é de valences= VII = groupe VII A
1V 1 157 25 2p° 3s% 3p°/4s, 3d° n=4=>4éme période
1V : 1s[Ar]3d’4s’ SEE : [gaz rare] (n-1)d ns =>groupe B= groupe V3

5¢é de valences= V
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2.4 Les familles chimiques

Les familles d'élément considérées, parleur usage ou leur abondance, comme les plus importantes sont :
Les alcalins:

Les ¢léments du groupe (1) situés a l'extréme gauche du tableau périodique, les alcalins n'ont qu'un
¢lectron sur leur dernier niveau d'énergie. Ils auront tendance a céder facilement cet électron pour
saturer le niveau d'énergie précédent et devenir stable comme un gaz rare.

Les alcalino-terreux:

Le groupe (ITA), celui des métaux alcalino-terreux, contient 6 éléments: (Be, Mg, Ca, Sr, Ba et Ra)
qui est radioactif. Ces éléments sont treés électropositifs.

Les halogenes:

Le groupe (VIIA), ces ¢éléments possedent sept €lectrons de valence, et ils auront de fortes
tendances a réagir avec d'autres éléments, soit par un lien ionique, soit par un lien covalent, afin
d'acquérir la structure électronique des gaz rares.

Les métaux de transition :

Ce sont les ¢léments dont la derniére couche s est saturée a deux électrons alors que la sous-couche
(d) est incompleétement remplie. Cette famille est en fait regroupée sur une méme période et
comporte les éléments de numéro atomique compris entre 21 et 30 (du Scandium au Zinc). Elle
possede les caractéristiques des métaux mais son comportement chimique est assez particulier.

Les gaz rares

groupe VIIIA appelés gaz nobles ou gaz inertes, sont un groupe d'éléments chimiques qui se
trouvent dans la derniére colonne (groupe 18) du tableau périodique. Ce sont Hélium (He), Néon

(Ne), Argon (Ar), Krypton (Kr), Xénon (Xe).

2.5 Périodicité de certaines propriétés
a Le rayon atomique (r) :
C’est la distance entre le noyau et la limite du nuage électronique formé par les électrons. On le

définit aussi comme la mi-distance entre 2 atomes voisins d’un méme élément.

«— d—
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Selon une méme période : Quand Z augmente, le nombre de protons augmente et la force
d’attraction entre le noyau et les électrons va augmenter : le rayon va diminuer.
Selon une méme colonne : Quand Z augmente, le nombre de couches augmente et la force

d’attraction entre le noyau et les électrons va diminuer : le rayon va augmenter.

Selon une période Quand IN

Selon une colonne

r” (augmente) Quand 2”7
/

b- L’énergie d’ionisation : est I’énergie minimale nécessaire pour arracher un ¢électron a un atome
(ou un ion) a I’état gazeux, pour former un ion positif, En d’autres termes : c’est I’énergie qu’il faut
fournir a un atome neutre pour qu’il perde un €lectron et devienne un cation

A(g) —> A'(g) +16  AE=énergie d’ionisation

Exemple : Ca(g—Ca'(g) +1¢

L’¢énergie d’ionisation augmente de gauche vers la droite le long d’une période et du bas en haut le
long d’une colonne

Remarque :

* 1l existe une énergie de deuxiéme ionisation, si on extrait deux électrons, .......

** Dans le tableau périodique des éléments 1’énergie d’ionisation diminue de haut

en bas et augmente de gauche a droite.

A

ol
Selon une colonne E.I (augmente)

Quand Z \

Selon une période Quand Z .

¢) Affinité électronique (A.E) :
C'est le phénomeéne inverse de l'ionisation (appelée aussi énergie d’attraction électronique).
L'affinité électronique d'un atome X est 1'énergie mise en jeu lorsque cet atome capte un électron.

X + e — X+ énergie
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d- L’>électronégativité y
C’est la capacité d’un atome B a attirer vers lui le doublet électronique qui 1’associe a un autre
atome A. Un élément qui perd facilement un ou plusieurs électrons est dit électropositif. y varie

comme E;

A

Selon une colonne X/v(augmente)

Quand Z \

Selon une période Quand Z >
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Exercices du Chapitre IV

Exercice IV.1

a-Quels sont les quatre nombres quantiques

b-Soient les configurations électroniques suivantes :
15725%2p° 152s%2p*3s”

1s72s%2p"3s° 1s2s%2p®3s%3d*

Déterminer les configurations correctes ?

c-Les affirmations suivantes sont-elles vraies ou fausses ?
-Si I=1 I’électron est dans une orbitale d

-Si n=2, m peut &tre égal a -1

-Pour un électron d, m peut-il avoir la valeur 3 ?

-Si 1=2 la sous couche correspondante peut-elle recevoir au plus 10 électrons ?

Exercice 1V.2

1.Enoncer les régles et principes qui permettent d’établir la structure électronique d’un atome.

2.Parmi les configurations électroniques suivantes, lesquelles sont fausses ? Quelles reégles ne

respectent-elles pas ?

a- 1s® 2s* 2p” 3p’ b- 1s? 2s* 2p’ 3¢?

c- 1s® 2s? 2p° 3s* 3d* d- 1s* 2% 2p° 3s? 3p°

e- 1s® 2s® 2p° 3s% 3d’ 47 f- 1s* 25 2p° 3s? 3p° 4s' 3d"°
Exercice I1V.3

1- Quel est I’ion le plus stable que I’on peut obtenir a partir des éléments suivants: 4Be s5Cs ;s5,Te et
oF.

2- Classer les éléments suivants: 34Se'2; 3sBr'; 37Rb " et 3gSr+2 selon 1’ordre croissant de leur rayon
atomique.

3- Classer les éléments suivants: 35Br et 35Br selon I’ordre croissant du rayon atomique.

r1r . + . .
4- Classer les €léments suivants . ;;Na et ;;Na selon I’ordre croissant du rayon atomique

Exercice 1V.4

Trouver la configuration électronique des éléments suivants et donner les ions possibles qu’ils

peuvent former :
1. D’un alcalin de numéro atomique Z supérieur a 12. 2. D’un alcalino-terreux de numéro atomique

¢gale a 12. 3. D’un halogéne de numéro atomique inférieur a 10. 4. D un gaz rare de méme période
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que le chlore (Z = 17). 5. Du troisiéme halogéne. 6. Du deuxiéme métal de transition. 7. Du

quatriéme alcalin.

Exercice IV.5

1-Donner les configurations €lectroniques des €léments A, B, C, D, sachant que:

-A*" présente la structure du Néon Z=10

-B appartient a la méme période que A. Il manque deux électrons a B pour avoir la configuration
d’un gaz rare.

-C" 4 la configuration d’un gaz rare qui appartient a la période de B.

-D posséde moins de 15 électrons et 2¢lectrons célibataires a 1’état fondamental, il appartient a la

méme période que le sodium ;;Na

Exercice 1V.6

Soient les atomes et les ions suivants:

: - - 3+
11Na, 17Cl, ; 18Ar 37Rb, 24Cr, 29Cu, 25Ni, 42Mo, 47Ag, 50Sn, 20Cu’, 2sFe”".

a- Remplissez le tableau suivant :

Elément Configuration | couche de valence |Période |Groupe Sous-groupe
¢lectronique

b-Parmi les €léments, citer ceux qui présentent un caractére de transition, un halogene, un alcalin,

un gaz rare.

Exercice IV.7

Soient les séries des éléments suivants:

Série 1 1gAI', 3486, 20Ca, 10Ne, 36KI‘, 31Ga

Série 2 : 12Mg, 14Si, 18AI', 168, 3881', zoca

Série 3 255CS, 11Na, 19K, 15P, 18AI'

I-positionner les ¢léments dans le tableau périodique.

2- Dans la série 1, classez les éléments par ordre de rayon croissant

3- Dans la série 2, classez les éléments par ordre d’énergie d’ionisation croissante

4-Dans la série 3 classez les éléments par ordre d’électronégativité croissante
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Exercice 1V.8

Soient les éléments suivants : 1S ,17Cl, 19K, 24Cr,34Se.

1-Donner leur configuration électronique et représenter les cases quantiques de la couche de
valence (couche externe). Préciser le nombre d’électrons célibataires.
2-Déduire la position de ces éléments dans le tableau périodique (période, groupe ou colonne, bloc).
3-Affecter a chacun de ces ¢éléments la valeur du rayon atomique et de 1’électronégativité. En
déduire 1’¢lément le plus €lectropositif et I’élément le plus électronégatif.
Données :  Rayon atomique (A) :2,20;1,40;1,15;1,00; 0,79

Electronégativité selon Pauling () : 3,16 ;2,58 ; 0,82 ; 1,16 ; 2,48

Ocm du chapitre IV

Qcm IV.1

Le 20™ ¢lectron du »4Cr a les quatre nombres quantiques suivants
A- n=4, 1=0, m=0, s=-1/2
B- n=4, I=0, m=0, s=+1/2
C- n=4,1=3, m=3, s=+1/2
D- n=4, =0, m=1, s=-1/2
E

Qcm 1V.2

Les Alcalins

Aucune réponse n’est correcte

A- Peuvent gagner un électron

B- Peuvent perdre un électron
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C- Peuvent gagner 2 électrons
D- ne forment pas d’ions

E- Aucune réponse n’est correcte

Qcm IV.3

Soient les éléments suivants

X : 18%28%2p°38%3p%48?

Y : 18%28%2p°38%3p%48'3d°

Z - 18%28%2p°38%3p®48'3d"°
A

Z aun rayon atomique inférieur a X

B- Y a une énergie d’ionisation supérieure a X mais inférieure a Z
C- Ces ¢léments appartiennent au méme groupe

D- Ces 3 ¢léments sont des ¢léments de transition

E

Qcm 1V.4

Les orbitales suivantes peuvent-elles exister?

Aucune réponse n’est correcte

A- n=1 1=0 m=1

B- n=2 1=1 m=-1
C- n=3 1=-2 m=4
D- n=3 1=2 m=3
E- Aucune réponse n’est correcte

Qcm IV.5

A 1’¢état fondamental le souffre 16S
A- A une énergie d’ionisation plus faible que le chlore ;;Cl
B- 1l est moins ¢électronégatif que le silicium 1451
C
D- Il a un rayon atomique plus grand que 1’argon ;sAr

E

Il est plus ¢€lectronégatif que I’oxygene sO

Aucune réponse n’est correcte
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Corrigé des Exercices du Chapitre IV

Exercice IV.1
A/

1. la signification des quatre nombres quantiques n, I, m; et mg, et les relations entre eux ?
-n=le nombre quantique principal n>0  (n=1,2,3,4,5......... oc)
-Définit une couche électronique ou un niveau d’énergie
-Chaque couche principale n, contient 2n électrons au maximum
-I=nombre quantique secondaire ou azimutal, 0< 1<n-1

-Définit la forme de ’orbitale atomique (OA) ou une sous couche électronique

1 0 1 2 3

Sous-Couche s p d f

-m : nombre quantique magnétique -l <m <+1
-Chaque Sous-couche contient (21+1) valeurs de « m » et chaque valeur de m correspond une OA et

chaque orbitale peut contenir au maximum 2 électrons.

Sous-Couche | s(1=0) p(I=1) d(1=2) f(1=3)
m 0 -1, 0, +1 -2,-1,0,+1, +2 -3,-2,-1,0,+1,+2,+3
Nombre OA 1 3 5 7

-s ou mg est le nombre quantique spin, il ne peut prendre que deux valeurs +1/2, -1/2

2.le nombre de couches secondaires (Sous-Couche) que contient chacune des couches électroniques
principales K, L, M et N

-Chaque correspond a un niveau d’énergie

Couche K —— au niveau d’¢énergie n=1

Couche L —— au niveau d’énergie n=2

Couche M — au niveau d’énergie n=3

Couche N —— au niveau d’énergie n=4

K L M
n 1 2 3 4
Types de Sous-Couche ) S, p s, p,d s,p, d, f
Nombre de Sous-Couche 1 2 3 4

3- les orbitales oul peut se trouver un électron de niveau énergétique n=3
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n=3 1=0
1=1
1=2
n=3 (1=0,1,2) 0< 1< n-1

1 0 1 2

m 0 -1,0,1 | -2,-1,0,1,2

Orbitales atomiques | 10A(S) | 30A(P) 50A(d)

A n=3, 1l y a (9 orbitales atomiques) ou peut se trouver un électron de niveau énergétique n=3.
4- Représentation des orbitalesls, 2p

Orbitale s Orbitale p
-L'orbitale s est sphérique (1 = 0),
-L'orbitale p (1 = 1) est formée de 2 lobes centrés sur un axe commun. Il y a 3 orbitales p, (m = -1,

0, +1), px suivant l'axe des x, py suivant I'axe des y et p, suivant I'axe des z,

Orbitale px Orbitale py Orbitale p:

B/
Les affirmations suivantes sont-elles vraies ou fausses ?

- Si I=1, I’¢lectron est dans une orbitale d — fausse 1=1 I’¢lectron est dans 1’orbitale p

- Sin=2, m peut étre a -1 — juste n=2 (1=0, m=0), (I=1, m=-1, 0, 1)

- Pour un électron d, m; peut avoir la valeur 3 — fausse pour un électron d (1=2)

Donc (m=-2,-1, 0,+1, +2)

- Si 1=2, la sous couche correspondante peut recevoir au plus 10 électrons — fausse elle ne peut
recevoir plus de 10 électrons

- Le nombre n d’un électron d’une sous couche f peut étre égal 8 3 —p fausse sous couche n=4

Exercice V1.2

Al:
1-Regles et principes qui permettent d’établir la structure électronique d’un atome.
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a-Régle de stabilité: les électrons occupent les niveaux d’énergie les plus bas.

b-Régle de Pauli ou principe d’exclusion deux électrons d’'un méme atome ne peuvent pas avoir
leurs quatre nombres quantiques identiques.

c-Reégle de Hund: I’état ¢électronique stable correspond a un maximum de spins paralléles

Exemple : Atome d’oxygene

Régle de HUND

Dans un niveau d’énergie dégénéré on occupe d’iib'
tous les sous-niveaux par des électrons

de spin paralléle
Exemple:O0 Z=8 1s?2s?2p!

H H H] | |==) oun

d-Régle de Klechkowski : le remplissage des sous couches se fait dans 1’ordre de (n+l) croissant.

Pour la méme valeur de n+l, la sous couche avec la plus petite valeur de n a 1’énergie la plus basse

Exemple
Orbitale atomique OA 3d 4s
N 3 4
L 2 0
n+l 5 4

=1’OA4s a la plus petite valeur de ntl=elle se remplit la premiere

S
3

(=0 f=1 ¢=2 ¢=3
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L’ordre est 1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p Ss 4d Sp 6s 4f5d 6p 7s.............

1. Parmi les configurations électroniques suivantes, lesquelles sont fausses ? Quelles régles ne
respectent-elles pas ?

a) 1s* 25’ 2p2 3p1

Fausse (Reégle de stabilit¢é et de
Klechkowski non respectées

b) 1s” 2s* 2p’ 3s*

Fausse 6 électrons maximum sur ’orbitale
P

¢) 1s? 2s* 2p° 3s? 3d*

Fausse régle de Kchlekowski non respectée

d) 1s? 2s* 2p® 3s? 3p°

Juste

e) 1s? 25 2p° 3s* 3d’ 4s”

Fausse régle de Kchlekowski non respectée

Exercice 1V.3

1-Chaque ¢lément doit capter ou perdre des électrons afin d’acquérir une couche de valence

semblable a celle d’un gaz rare et se transformer en ion plus stable.

Elément Configuration électronique L’ion le plus stable
4+Be 1s22s? 4Be2+
oF 1 522522p5 oF
soTe 1s%25%2p°3s?3p%4s?3d' *4p°5s24d1°5p* soTe”
55Cs 15725*2p°®3s?3p°4s23d'%4p°5524d'5p 6s' 5sCs"

. . - - + + , , . .
2- Les ions suivants 34Se2 5 35Br 5 37Rb" et 35Sr 2 possédants tous 36 ¢€lectrons donc ils sont iso-

¢lectronique. Leur classement croissant selon le rayon atomique se repose sur leurs nombres des

protons (1I’ion avec un nombre du proton plus grand posséde un plus petit rayon):

+2 + - -2
r3sSr - <r 3z Rb <r 3sBr <r 3;Se

3-r;Br<ri;sBr

+
4-r yNa>r 1Na

Le rayon de I'ion Br™ est plus grand que celui de 'atome de Br parce que, lorsqu'un atome de brome

gagne un électron pour devenir Br™, il y a plus d'électrons qui se repoussent entre eux.

Page 82 of 176



Cette répulsion entre les ¢électrons fait que I'ensemble de l'ion s'étend un peu plus. En revanche, dans
l'atome de Br, les électrons sont plus serrés autour du noyau.

r 35sBr <r ;sBr’

Le rayon de l'ion Na* est plus petit que celui de I'atome de Na, car lorsque 1'atome de sodium (Na)
perd un électron pour devenir Na*, il y a moins d'électrons qui sont attirés par le noyau. Cela
signifie que la force d'attraction du noyau sur les électrons restants devient plus forte, ce qui tire les
¢lectrons plus preés du noyau et rétrécit 1'ion.

+
r 1Na>r1Na

Exercice 1V.4
1-Configuration de A, B, C, D

-Configuration de A

A’" présente la méme structure que le néon

Ne (Z=10) 1s*2s%2p°

L’élément A*" est I’élément A qui a perdu 3 électrons = A a 10+3 électrons =A=;3Al Aluminium
A :3Al : 15725%2p®3s%3p!

-Configuration de B

B appartient a méme période que A =n=3 il lui manque 2 électrons pour qu’il ait la configuration
d’un gaz rare 3s°3p°® donc 18 électrons

B a donc 18-2=16 électrons = B=¢S le soufre

B : 1s*25%2p°®3s*3p*

-Configuration de C

C" méme période que B c’est a dire n=3

C'18%28*2P%3S8?3P° donc, C posséde 18+1=19 ¢” d’ou sa configuration est:

C=10K Potassium

C: 1s*25%2p®3s*3p°4s'

-Configuration D

D appartient & la 3™
D 1s*25%2p®3s*3p*
Exercice IV.5

période et posséde deux électrons célibataires, donc : D=14Si

Trouver la configuration électronique des éléments suivants et donner les ions possibles qu’ils
peuvent former :
1-D’un alcalin de numéro atomique Z supérieur a 12
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La structure de la couche externe d’un alcalin est nS' numéro atomique supérieur 4 12 le potassium
190K :[Ar]4s' I’ion susceptible & former est K™ le potassium a tendance a perdre un électron pour se

rapprocher de la structure du gaz rare le plus proche I’argon

2-D’un alcalino-terreux de numéro atomique égale a 12.
La structure de la couche externe ns’
1»Mg [Ne] 3s” deux ions possibles Mg”" et Mg" I’ion le plus stable Mg®" pour avoir la structure du

gaz rare le plus proche ;(Ne

3-D’un halogéne de numéro atomique inférieur a 10

La structure externe d’un halogéne est ns’np’ donc I’halogéne de numéro atomique inférieur a 10
est le fluor I’ion susceptible est Fle fluor qui a tendance a capter un électron pour avoir la structure
du gaz rare le plus proche joNe.

4-D’un gaz rare de méme période que le chlore (Z =17).

Gaz rare qui appartient 3éme période est I’argon 18Ar (Z=18) il n’y a pas d’ionisation possible car
son état eststable ; c’est un gaz inerte (il ne forme ni anion ni cation)

5-Du troisiéme halogene

Brome structure de la couche externe 4s*4p’ssBr:[1sAr]4s3d'%4p> I’ion est Br pour se rapprocher
du krypton 3¢Kr

6-Du deuxiéme métal de transition.

Le titane [Ar]4s®3d* quatre ions possibles Ti", Ti*", Ti*", Ti*" (Ti*", Ti*") sont les ions les plus

stables

Pour évaluer la stabilité de ces degrés d’oxydation, écrivons les structures électroniques associées a
chaque degré d’oxydation :

Ti": 1s* 2s* 2p°3s? 3p°4s'3d?, Ti*" : 15?25 2p° 3s? 3p° 45%3d*

Ti*" : 1s* 287 2p° 357 3p°4s°3d’, Ti*" : 15?252 2p° 3s% 3p° 4s°3d°

Une structure électronique est d’autant plus stable lorsqu’elle comporte des sous couches soit
pleines, soit vides, soit a demi remplies. Les degrés d’oxydation les plus stables sont donc les
degrés +2 et +4.

Puisque Ti*" est isoélectronique du gaz rare argon : le degré +4 est le degré d’oxydation le plus

stable du titane.

7-Du quatriéme alcalin. 37Rb Kr[Ssl]

Exercice IV.6

Soient les atomes et les ions suivants:
2 - 3 .
11Na, ;Mg , 1;Mg™", 17Cl, 17CI", 37Rb, 24Cr, 26Fe, 26Fe’ ", 2sNi, 20Cu, 20Cu "30Zn 42Mo, 47Ag, 50Sn

1-Remplissez le tableau suivant
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Remarques: pour une question de stabilité la sous couche d doit étre & moitié remplie ou totalement

remplie

ns*(n-1)d* —— ns'(n-1)d’

ns’(n-1)d> ——ns'(n-1)d"

On positionne jamais les ions dans le tableau périodique on les assimile a un élément X que ’on

positionne

Les ¢léments et ions qui ont un caractére de transition_ont une structure électronique qui se termine
par ns’(n-1)d* X <10

: 3+ +
24Cr, 25N, 26Fe, , 26Fe™", 20Cu, 29Cu’, 1Mo, 47Ag

Les halogénes ont une structure électronique qui se termine par ns’np’donc ;-Cl.

Les alcalins sont une structure qui se termine par ns' donc 3;Rb

2-Ti appartient 4™ période et au groupe IVg

1s%25%2p°3s?3p°4s°3d” numéro atomique Z=22 Donc,,Ti

2nTi: 1 522s22p63 sz3p6

45%3d>

Représente la couche de valence

Elément Configuration électronique Couche de | période | Groupe Sous
valence groupe
11Na 15%2572p°3s! 3s! I IA
»Mg 1s%25%2p"3s? 38° | IIA
Mg’ 15%25%2p"3s°
17Cl 1s*252p°3s*3p°
17CI 38%3pP° VII VIIA
1 8228221363 s 3p6
37Rb 15%25%2p"3s%3p°4s°3d" *4p°5s’ 58! I In
24Cr 15725%2p%3s%3p%4s'3d° 48'3d° VI Vig
»Fe 15%25%2p"35%3p°4s°3d° 4873d° VIII VIl
2Fe’ 15%25%2p°35%3p°4s°3d°
»sNi 1s%25%2p°3s%3p%4s°3d" VIII VIl
2oCu 15%2572p"35%3p°4s'3d" 48'3d" I I
20Cu+ 15*25°2p°3s%3p°4s°3d""
3040 1s22sz2p63s23p64s23d10 4823d"° 11 115
»Mo 15225°2p°3s%3p°4s°3d'*4p°5s'4d’ 58'4d’ VI Vg
wAg 15%2572p"3s%3p°4s°3d ' *4p®5s'4d'  |5S'4d" I Ig

3- Les nombres quantiques des ¢électrons de la couche de valence

EIENE;

n=4, 1=0, m=0,

ms=+1/2,
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n=4, 1=0, m=0, ms=-1/2,

n=4, 1=2, m=-2, ms=+1/2
n=4, 1=2, m=-1, ms=+1/2
Exercice 1V.7
1A
A A IVA VA VIA
VIIA
X’ sB |6C 8O 1oNe
nNa [ 2Mg X 1451 16S  |17C1| 1sAr
19K | 20Ca 31Ga 345¢€ 36Kr
38Sl'
55Cs

Série 13Ar, 345¢, 2Ca, 10Ne, 36Kr, 31Ga
Rayon atomique :
Dans une colonne du tableau périodique, quand le numéro de la période(n) augmente, le rayon

atomique croit.

Dans une période, n est constant, Z augmente. L'effet d'écran variant peu, les électrons ont tendance
a étre plus attiré par le noyau et par conséquences le rayon diminue.
méme périoderKr<rSe<rGa<rCa

méme colonne rNe<rAr<rKr=rNe<rAr<rKr<rSe<rGa<rCa

Classement final : rNe<rAr<rKr<rSe<rGa<rCa

l_Z’ Ay \&Selon Période)

Z A r A (Selon groupe)

Série 2 : 1,Mg, 1451, 13AT, 16S, 335r, 20Ca

Energie d’ionisation: c’est I’énergie nécessaire qu’il faut fournir & un atome dans son état

fondamental (premiére ionisation) ou a un ion (deuxiéme ou troisiéme ionisation) pour lui arracher
un ¢électron. Elle diminue quand le rayon atomique augmente et elle augmente quand le rayon
diminue
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Energie de premiére ionisation.

El1 + -
Ag —— Agtley

37”7 Ei 77 (Selon Période)
l Z -7 Ei — (Selon groupe)

Dans la série 2 sur une méme période Eiyg<Eisi<Eis<Eia,
Sur une méme colonne Eig<Eica<Eim,
:>Eisr<Eica<Eng<EiSi<Eis<EiAr

Classement final: Eig,<Eic,<Eim <Eisi<Eis<Eix,

Electronégativité: c’est la tendance d’un atome a attirer les électrons de la liaison. Elle varie dans

le méme sens que 1’énergie d’ionisation
Série 3: 55Cs, 11Na, 19K, 15P, 17Cl
X Cs<Y K<Y Na<( B <) <) C1

Exercice IV.8

1-Soient les éléments suivants : 1S, 17Cl, 19K, 24Cr, 34Se.

0 16S : 1% 2s%2p° / 38%3p*; (n = 3 = 3™ ligne ; 6 électrons de valence sur la sous-couche "S et P"
= le groupe VI,). La famille chimique est chalcogene et le bloc est "P". 2 électrons célibataires
sur la s-couche "P"

La couche de valence : 3s*3p*

NIt It

o 7Cl: 157 2572p%/ 3s™3p”; (n = 3 = 3™ ligne ; 7 électrons de valence sur la sous-couche "S et P"
= le groupe VII,). La famille chimique est halogéne et le bloc est "p". 1 électron célibataire sur la

s-couche "p
La couche de valence : 3sz3p5

REAR TN

o oK : 157 25™2p°3s%3p® / 4s'; (n =4 = 4°™ ligne ; 1 électron de valence sur la sous-couche "s" =
le groupe 14). La famille chimique est métaux alcalins et le bloc est "s". 1 électron célibataire sur
la s-couche "s"

La couche de valence : 4s'
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54Cr : 1% 25%2p® 3s%3p°® / 4s'3d°; (n = 4 = 4°™ ligne ; 6 électrons de valence sur la sous-couche
"S et d" = le groupe VlIg). La famille chimique est métaux de transition et le bloc est "d". 6
¢lectrons célibataires sur la s-couche "s et d"

La couche de valence : 4s'3d’

BIERI R

e34Se : 1s? 25%2p° 3s%3p°® / 4s%3d'%4p*; (n = 4 = 4°™ ligne ; 6 électrons de valence sur la sous-
couche "S et P" = le groupe VI, ). La famille chimique est chalcogéne et le bloc est "P". 2
¢lectrons célibataires sur la s-couche "P"

La couche de valence : 4s°3d'%4p*

NIttt

= Les 4 nombres quantiques caractérisant 1’électron célibataire dans 1’é1ément K :

4s' :n=4,1=0,m=0,ms=%

D’ou la disposition suivante dans le tableau périodique :

165 17Cl1

19K 24Cr 14Se

2-Les atomes S et Cl appartiennent a la période 3 alors que les atomes K , Cr et Se appartiennent a
la période 4. Le rayon atomique croit en passant d’une période n a une période n+1 donc r( K, Cr,
Se) > r( S, Cl), d’un autre co6té le rayon atomique décroit de gauche a droite d’une période d’ou le
classement suivant :

rk = 2,20°A > rey = 1,40°A > rge = 1,15°A > rs= 1,00°A > r¢;= 0,79°A.
3-Et pour I’¢lectronégativité selon Pauling (y) : C’est I’inverse qui se produit.
Lc= 3,16 > AS= 2,58 > ASe= 2,48 > Lcr= 1,16 > rg= 0,82

Cl est le plus électronégatif, par contre K est le plus électropositif.
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Corrigé des Qcm du Chapitre IV

Qcm IV.1

(Réponse A)
24Cr 15?282 2p63sz3p64s2 3d*
Le 20°™ électron est un électron de orbitale 4s il a les quatre nombres quantiques suivants

n=4, 1=0, m=0, s=-1/2

QOcm IV.2
(Réponse B)
Les alcalins ont une structure externe ns', ils ont tendance a perdre 1 électron pour acquérir la

structure du gaz rare le plus proche.

Qcm 1V.3

(Réponse A) ‘
X appartient 4°™ période groupe I, Z appartient 4™ période groupe Iy plus Z augmente plus le

rayon diminue donc rayon de Z inférieur au rayon de X.

Qcm 1V.4
(Réponse B)

n=>1, 0<l<nl -I<m<+

La combinaison B vérifie les conditions citées ci-dessus

Qcm IV.5

(Réponses A, D)

Le souffre et le chlore appartiennent a la méme période plus Z augmente plus la force d’attraction
croit plus I’énergie d’ionisation augmente, contrairement au rayon donc le rayon du souffre plus

grand que le rayon de I’argon.
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Chapitre V : Les liaisons chimiques

Rappel de cours

1 Définitions

Une molécule est 1'assemblage de deux ou plusieurs atomes. Une molécule homonucléaire est
formée de noyaux identiques, H; O3 ; S¢

H + H = HeeH

Molécule homonucléaire H-H

Une molécule hétéronucléaire est formée de noyaux différents, H,O, H3PO,. 1l existe une quantité

innombrable de molécules

H20

Molécule hétéronucléaire H,O

1.1 Différents types de liaisons
1.1.1  La liaison covalente

La liaison covalente entre 2 atomes A et B non métalliques est la mise en commun de deux
¢lectrons. Chaque atome fournit un électron de valence.
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Exemple: le Cl,

Partage

1.1.2  La liaison de coordination ou liaison dative ou donneur-accepteur
C’est la mise en commun de deux électrons entre deux atomes A et B. un des atomes fournit les

deux électrons

Exemple: le HCI

1.1.3  La liaison ionique

Il n’ya pas de mise en commun d’électrons. Un atome (généralement un alcalin) céde son électron
1
s al’autre atome

Exemple: le sel de cuisine NaCl

Na Cl Nat Cl-
‘/:\: _/:\.
/ A
o +{ (s) \= 0 @ ¢
%. 8 \ _/

¥ e ~o”

Cation Anion
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Le sodium a cédé son électron 3s' au chlore. Il devient Na* et posséde la configuration 2s* 2p°
(octet). Quant au chlore, sa configuration électronique était 3s> 3p°, en acceptant I'électron de Na, il
devient CI et acquiert la configuration 3s® 3p°® (octet). « Octet ». (L’atome s’entoure de huit

¢lectrons de valence). Ce sont les forces coulombiennes qui assurent la cohésion du cristal.

1.2 Détermination du type de liaison par différence d’électronégativité

On peut avoir 3 types de liaisons chimiques identifiables selon la valeur de AA entre les atomes

Valeur de AA Type de liaison chimique Description de la liaison
AN<0.5 Liaison covalente normale parfaite Mise en commun des électrons
0.5<AX<1.9 Liaison covalente normale polarisée Mise en commun non équilibrée

d’¢électrons (charges partielles)

AA>1.9 Liaison ionique Formation d’ions et liens

¢lectrostatique

1.3 Polarité de la liaison et moment dipolaire

- Molécule diatomique homonucléaire A, : les électrons mis en commun sont symétriquement
répartis dans la liaison : la molécule est dite apolaire ou n'admet pas de moment dipolaire.

- Molécule diatomique hétéronucléaire AB (B plus électronégatif que A) : les électrons mis en
commun sont plus proches de B que de A : on dit que la molécule est polaire ou qu'elle posséde un
moment dipolaire (noté pag).

11 est habituellement représenté par une fleche orientée conventionnellement du centre des charges
négatives vers le centre des charges positives.

Exemple : HCI

o+  O-
H—C1

> n

p=qxd

d distance séparant les noyaux (internucléaire) = la longueur de la liaison. L'unité du moment
dipolaire dans le systéme international (SI) est le Coulomb. Metre (en abrégé C.m), est mal adapté,
pour cela on utilise plus le Debye (en abrégé D), définit par 1D = 3,34.10 ** C.m

Molécules polyatomiques : Le moment dipolaire permanent d’une molécule polyatomique est la

somme vectorielle des différents moments dipolaires de toutes les liaisons.

p=2X pi
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Exemple : H,0O

o—

o+ O o+ = o .

HE YoM
= >

M1, S

> > >
1= N2 = HoH

>
En cas de centre de symétrie: X pu=0

Exemple: CO2 0=C=0; pn=0.

14 Caractere ionique partiel (Cy)

Le pourcentage de caractére ionique partiel (% Cj) mesure le taux d’iconicité dans une liaison
d’une liaison chimique, il est calculé selon la relation suivante :

% CI ionique =( Mreel/ Mthéorique )X 100

Ou p réelle est celui mesuré et p théorique celui calculé théoriquement (Winéorique = q X d)

2 Notion de valence

C’est le nombre de liaisons que fait un atome dans une molécule. Elle comprend en général au
nombre d’électrons célibataires de 1’atome considéré. La valence normale d’un élément se déduit du
schéma de Lewis atomique et donc de sa configuration électronique.

Page 93 of 176



IIEE

thpitegt |t

2.1 Excitation d’un atome

La valence d’un atome peut étre augmentée ou diminuée par excitation de 1’atome :

-si le nombre d’électrons célibataires augmente la valence augmente

- si le nombre d’électrons célibataires diminue la valence diminue

L’excitation d’un atome pour augmenter sa valence n’est possible que si celui-ci posséde
simultanément des doublets électroniques et des cases quantiques vides accessibles sur sa couche de
valence. Cela n’est pas toujours le cas, et il ne sera donc pas toujours possible d’augmenter la
valence d’un atome.

Les ¢léments de la deuxiéme période ne possédant pas de sous niveaux d. pas d’excitation possible,

pas de sous niveaux d.

2.2 Le schéma de Lewis Moléculaire
Ce schéma constitue une description symbolique de la molécule faisant apparaitre la mani¢re dont
les atomes s’unissent entre eux. Certaines molécules peuvent étre décrites par plusieurs schémas

différents on parle alors de formes mésomeres.

2.2.1  Construction du schéma de Lewis moléculaire: Régle de ’octet

Les atomes d’une molécule échangent autant de doublets d’électrons que nécessaire pour réaliser
leur octet (une configuration électronique en ns® np?).

Le nombre maximal de liaisons que peut former un atome est x =8 — Nv

Nv : nombre d’électrons de valence

Ceci est valable pour la deuxiéme et la troisiéme période du tableau.

* Exception pour I’hydrogéne : (x =2 — 1 =1 liaison maximum)

* Exceptions pour n > 4.

- Méthode générale d’écriture d’une formule de Lewis

On considére une molécule a atome central (relié a tous les autres)

Exemple : COCl,

* Premiére étape

On comptabilise tous les électrons disponibles Ne, et le nombre de doublets possibles :

Nd =Ne/2.
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Ne = ZatomesNV — 2

z : le nombre de charges élémentaires portées par I’atome
Ng=Ne/2

Exemple :

A”, avec z > 0 pour un cation

z <0 pour un anion

Pour COCl,: Ne=4+6+2x7-0=24

Nombre de doublets possibles : Ng =Ne /2

Si Ne est pair, (Ne — 1) / 2 (présence d’un ¢électron célibataire).
Ici : Ng = 12 doublets.

* Deuxiéme étape

On réalise des liaisons de covalence simples entre 1’atome central et les atomes périphériques

Cl
O-C-(Cl

Troisiéme étape

On réalise 1’octet des atomes périphériques (en leur attribuant des doublets non liants)

Cl
|0-C-Cl

Quatriéme étape

On attribue tous les doublets et électrons restants sur I’atome central et on regarde s’il vérifie
I’octet. (Sinon on passe a 5)

Ici, aucun changement ; C ne vérifie pas 1’octet.

Cinquiéme étape

On recommence en envisageant des liaisons multiples entre l’atome central et les atomes
périphériques

Sixiéme étape On attribue a chaque atome sa charge formelle

2.2.2  Notion de charges formelles

Pour compléter un diagramme de Lewis, on calcule les charges formelles (Cf) de chaque atome. La

somme des charges formelles est toujours égale a la charge globale (q) de I’édifice.
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Une regle simple permet leur calcul a priori:

Cf=Nv-N;—-2xD

Nv = nombre d'¢électrons de la couche de valence de 1'atome considéré dans son état fondamental
isolé.

N;=nombre de liaisons formées par l'atome considéré dans la molécule étudiée.

D)= nombre de doublets libres pour I'atome considéré dans la molécule étudiée.

3 Théorie de Gillespie

3.1 Théorie de la répulsion des paires électroniques de la couche de valence
3.1.1 Méthode V.S.E.P.R :Valence Shell Electron Pair Repulsion)

Principe:
Les paires ou doublets électroniques de la couche externe de valence d’un atome central A se

repoussent.

Méthode
A partir de la structure de Lewis d’une molécule, on détermine: Le nombre m de paires liantes entre

I’atome central (A) et les atomes liés (X). * Le nombre n de paires non liantes (E) de I’atome
central. La formule du composé est donc AXmEn et sa géométrie va dépendre des (m+n) paires

¢lectroniques

3.2 Reégles de Gillespie

1- Tous les doublets (liants et libres) de la couche de valence de 1’atome central A sont placés a la
surface d’une sphére centrée sur le noyau.

2- Les doublets d’¢lectrons se positionnent de telle sorte que les répulsions électroniques soient

minimales (les doublets sont situés aussi loin que possible les uns des autres).

Page 96 of 176



m+n Géométries de base
2 Linéaire
3 Triangulaire plane >_.
- Tétraédrique ./R
Iy .
5 Bipyramide trigonale ._{*“’
6 Octaédrique %, L N
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= /\.
AX; AX; AXGE
Structure linfaire Triangle plan Structure angulaire
...'ln,,. A
AX, AX;E AXGE,
Tétraddre Pyramide trigonale Structure angulaire
..n"“““.
AXs AXE AXE; AXGE,
Bipyramide trigonale En forme de bascule Structure en forme de T Structure linéaire

AXE

Pyramide a base carrée

AXE, AX3Ey
Forme T

@ A atome central

@® Xligand

@ E paire dlectronique vide
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Exercices du chapitre V

Exercice V.1

Décrire le diagramme de Lewis des molécules et ions suivants. Préciser dans chaque cas le type de
liaison
SOCl,, C,HsNO,, HNO3, N,04, SF. HCIO4 NO,', ICly , TP, ClO;.

1-Vérifier 'exactitude des formules suivantes: LiO; NaH,; GasF; KH.

Exercice V.2

1-Ecrire les structures électroniques de Lewis de 1’hydrure de silicium SiH,4 et la phosphine PHj3
2-Pourquoi n’existe-il pas de I’hydrure de I’aluminium de formule AIHs?
3-Proposer une structure ¢électronique pour le borohydrure de sodium NaBH, et I’aluminohydrure

de sodium NaAlH4

Exercice V.3

1-Le moment dipolaire de la liaison NO vaut 0,153 D et la distance interatomique dans NO est
1,150 A.

2-Calculer le caractere ionique partiel de NO. II. Le moment dipolaire de la liaison Li—H est
n = 5,88 Debyes. Son caractére ionique partiel est de77%. Calculer la longueur de la liaison.

3 a-Expliquer la variation du moment dipolaire dans les molécules suivantes

Molécule Moment dipolaire (D) Longueur de liaison (A°)
CO 0.12 1.13
HF 1.82 0.92
LiF 6.33 1.56
KF 12.77 2.66

b-Donner le pourcentage ionique des liaisons dans ces molécules
c-Quel type de liaison peut-on envisager pour CO, Li, KF.
On donne: 1D =3,33.107" C.m, e = 1,6.10™" C.

Exercice V.4

Par application de la Méthode V.S.E.P.R déterminer le type, la forme géométrique des molécules
suivantes et les représenter :

COS NOCI, F3SN CIF;3 SO,  PFs XeF, SFs’
Représentation | Formule Géométrie Géométrie Représentation
de Lewis VSEPR Electronique Moléculaire
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Ocm du Chapitre V

cm V.1
A. L’hybridation sp>d correspond & une bipyramide trigonale avec 3 angles de 120° et 6 angles
de 180°.
B. Le phosphore tout comme 1’azote peut grace a I’hybridation sp’d donner 5 liaisons par
exemple PCls et NCls
C. Le sélénium 34Se lorsqu’il s’hybride peut passer d’une bivalence a une hexavalence.
D. Dans la molécule de PCls, les cinq liaisons sont de méme longueur.
E. Aucune réponse n’est correcte
On donne : 5P, 7N, 17Cl, 34Se
cm V.2

Parmi ces molécules et leur VSEPR, lesquelles existent et ont la bonne représentation
A. CHz . AXz

B. H,S: AX;E
C. CIF; : AXoE,
D. BF;: AXj
E. Aucune réponse n’est correcte
cm V.3
A. Dans la molécule IF,, l'iode est hybridé sp’d”. Dans SeFy, le sélénium est hybridé sp’d’.
B. IF; a une forme carrée.
C. Ces deux molécules IF, et SeF4 ont la méme géométrie VSEPR.
D. Le Fluor et I'lode étant tous deux de la méme famille, par symétrie, on pourra créer la

molécule de Fl4
E. Aucune réponse n’est correcte

On donne : ¢F, 34Se, 531

Qcm VA4

Parmi ces types VSEPR dire lequel ou lesquels sont vrais
A. PF;:AX;
B. BrFs: AXE
C. SF4: AX4E
D. BrF;: AXGE,
E

Aucune réponse n’est correcte
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cm V.5

Soit les deux molécules I’ammoniac NHj et 1’aléne AIH;

A.

ces deux molécules auront la méme forme géométrique.

B. NH; a une géométrie pyramide trigonale et AlH3 a une géométrie angulaire.

m g O

NH;3 a une géométrie pyramide trigonale et AIH3 a une géométrie pyramidale.

Dans NHj I’atome d’azote est hybridé sp®.

Aucune réponse n’est correcte
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Corrigé des exercices du chapitre V

Exercice V.1

Décrire le diagramme de Lewis des molécules et ions suivants. Préciser dans chaque cas le type de
liaison :
a. Méthode générale d’écriture d’une formule de Lewis

* On considére une molécule dont 1’atome centrale (reli¢ a tous les autres atomes
périphériques)

*  On comptabilise tous les électrons de valences sur tous les atomes

* On réalise des liaisons covalentes simples entre I’atome central et les atomes périphériques

* On réalise la régle de I’octet des atomes périphériques (en leur attribuant des doublets non
liants).Pour I’hydrogéne on applique la régle du duet.

* On peut envisager des liaisons multiples avec I’atome central et les atomes périphériques.

Molécules Représentation | Nombre d’électrons Representation de Lewis
de Lewis des de valence et
atomes configuration
électronique
SOCl, «O *Se |Cls |O(6 e de Valence) ICl—S—[0l IC—S—0
— | ~ |S(6 e de valence) o | o
1o CI(7¢ de valence) ICll ICll

1liaison dative et 2 liaisons

covalentes
H,SO, 0+ *S* He |O(6 e de Valence) oY
S(6 e de valence) T
H(1¢ de valence) S
H-0—S—0—H
0!
/|O|\
H—0— ﬁ—_Q—H
Q-

2 liaisons datives et 2 liaisons
covalentes
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HCIOy, «0* He jc]o |©O(6 € de Valence) FoY
- CI(7¢ de valence) T
H(1¢ de valence) _ L _
Configuration |QD‘_| CH—0—H
¢lectronique de Cl l
i) (LT 0l
3s%3p°3d’ 3 liaisons datives et 1 liaison
covalente
C,H5NO, C- e -N. [ol|O (6 ¢de Valence) O]
’ N (5¢ de valence)
C (4 e de valence) C,H;—N=0
H (1€ de valence) 1 liaison dative et 1 liaison covalente
simple et une liaison double
HNO; He +Ne [0l |O(6¢de Valence) O]
. ~ [N (5¢ de valence) _
H (1¢ de valence) HO—N=—0
1 liaison dative et 1 liaison covalente
simple et une liaison double
N,O4 «Oe +N+ [0l |O (6 e de Valence) 10l 10|
— *  [N(5¢de valence)
O=N—N=0
2 liaisons datives et 1 liaison
covalente simple et 2 liaisons doubles
SFs «Se [Fo S (6 e de Valence) _
o F (7¢ de valence) _ IF
ﬂ |£ TP BN \\Fl
— S =
S: F ~ | \FI
Apres excitation et Fo
hybridation : . )
il D:":I 6 liaisons covalentes simples
NO; «Os *No O (6 e de Valence) eo_ _ _ _ - -0
T N (5¢ de valence) 1O—N=0 O=N—0I
1 liaison covalente simple et une
liaison double
H,PO, «Os *Po gol |O (6 e de Valence)

P (5¢ de valence)

1liaison dative et
3 liaisons covalentes simples

Page 103 of 176




ICly ICle | e I (7 e de Valence) IS © a ol
- Cl (7¢ de valence) _> < =
ICI Cll
4 liaisons covalentes simples
Iy T T I(7 e de Valence) S
e Configuration d’T": _//I\\_
, [17 = |
|, -
2 liaisons covalentes simples
- T
Suivie d’une
hybridation
I3 Wi © T I(7 e de Valence) ©
= Configuration d’T": _//I\\_
, [17 = |
LT N
2 liaisons covalentes simples
Luifinn
Suivie d’une
hybridation
ClO, *OH ICle jol |O (6 e de Valence) IOD<—| Cl— OI@
~ |CI(7¢ de valence)
1liaison dative et 1 liaison covalente
simple.
P,O¢™ «Os *Po jo |O (6 e de Valence) Ig| IQ|
7 |P(5¢de valence) T T
9lo—P—P—0I°
54 | | 54
ol0l 10l
2 liaisons datives et 5 liaisons
covalentes simples.

b-Calcul de 1a charge formelle

On peut calculer la charge formelle d’un atome a I’intérieur d’une molécule ou d’un ion en utilisant
la formule suivante :

Fc =Nb(e v) -Nb(e n) —Nb(e )/ 2.

Nb(e v) : nombre d’électrons de valence de I’atome a 1’état fondamental.

Nb(e ) : nombre d’¢lectrons qui proviennent des doublets libre sur 1’atome dans la molécule (ou
ion)
Nb(e |): nombre d’électrons qui proviennent des liaisons covalente autour de 1’atome

Exemple 1 : charge formel de 1’iode et du chlore dans ’ion : ICly
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_ @ _

o

FC(I') = 7-4-(8 :2)=-1 FC(CI) = 7-6-(2 :2)=0

Exemple 2 : charge formel de I’iode dans I’ion : I3

©

/ N\

— I =
Tyl

FC(I') = 7-6-(4 :2) =-1 et FC(I) = 7-6-(2 :2) =0

Vérifier 1'exactitude des formules suivantes: LiO; NaH,; GazF; KH.

Formule de lewis composes Composes corrigés
Lie .é. - Li—(__) . LiO (formule incorrecte) Li,O
Nae He NaH;( formule incorrecte) NaH
|Ga E. . G:a Ga;F(formule incorrecte) GaF;
K- H- KH(formule correcte) KH

Exercice V.2

1-Ecrire les structures électroniques de Lewis de I’hydrure de silicium SiHy et la phosphine PH3

i
-se [ [T H—S|i—H
H

sie M

Le silicium a I’état fondamentale contient un doublet libre et deux électrons célibataires. Aprés
excitation, un électron de 1’orbitale 3s migre et viens se mettre sur 1’orbitale 3p,. Hybridation sp’.
Elle résulte de la combinaison linéaire d’une orbitale s avec 3 orbitales p d’'un méme atome ; on
obtient 4 orbitales atomiques hybrides sp® de méme énergies ce qui explique que les 4 liaisons Si-H
sont identiques dans la molécule SiHy.

Molécule PH; :

P H—P—H
H

-Pourquoi n’existe-il pas de I’hydrure de I’aluminium de formule AIHs ?
L’aluminium appartient a la 3™ période et a pour configuration électronique. 1s*2s*2p°3s”3p’
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Sa couche de valence ne contient que 3 ¢électrons donc I’aluminium ne peut étre que trivalent : AlH;

. H
- Al*

1 |
H—Al[]

H

—_—

ar 1

Proposer une structure €lectronique pour le borohydrure de sodium NaBH,4 et 1’aluminohydrure de
sodium NaAlHj.
Le borohydrure de sodium NaBHy se dissocie selon la réaction :
NaBH; ——Na' +BHy
Le bore appartient a la deuxiéme période sa configuration électronique est :
B : 1s%2s®2p’

-5 (] h H
. H— Bl~—IH° Na H—B—H
B 1|{ 1|+1

L’aluminium appartient a la 3™ période et a pour configuration électronique :
1s%25%2p°3s*3p’

il 1|1 o 1°
H— All~—IH° Na H—Al_H
ar {1 s L

H‘ - -

Exercice V.3

1-Le caractére ionique partiel de NO :

C% = (uexp/ pion). 100 =0,153.3,33. 10°".100/ (1,6. 10 "°.1,15. 10 %) =2,77%

: C% = Uexp/ tion. 100 = Uexp.100/( e. d)

d = pexp. 100 /(e. C% )=5,88.3,33. 107°%/(1,6.10 7. 0,77)=1,58.10 """ m=1.58 A

2-. La longueur de la liaison Li-H

3-pourcentage ionique pion=e.r

1D =3.33.10>°C.m

pion (C.m) pion (D) pexp (D) %
H-F 1.472.10% 4.42 1.83 41.4
H-Cl 2.032.10% 6.102 1.08 17.69
H-Br 2.25.10% 6.774 0.82 21.1
H-I 2.576.10°% 7.735 0.42 5.42
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C% = (uexp/ uion). 100 (le pourcentage ionique diminue lorsque 1’électronégativité diminue). H-X

plus le caractére ionique est important plus la liaison est ionique ceci est prévisible car F>CI>Br>1

Exercice V.4

1-Par application de la Méthode V.S.E.P.R déterminer le type, la forme géométrique des molécules

suivantes et les représenter :

COS NOCI, FsSN  CIFs SO, PFs XeF, BrFs  SbCls SFs
Représentation | Formule Géométrie Géométrie Representation
de Lewis VSEPR ¢lectronique moléculaire
P .. . ~
o=c= S/\ AX, Lineaire Lineaire oO=Cc= S/\
Q‘\I AX,E; Triangulaire Plane Coudee
__Na
Il ,
N AXy Tetraedrique Tetraedrique N
— S """"" " — S """" 1
T \ ' 5 \ F
B B a P
_ N _ AXGE, Bipyramide A Base | Molecule En Forme F
I[E—Ct—Fl . . ‘
| = Triangulaire T F—Cl"”mm. .
|F| ..
F
.. AXLE; Triangulaire Plan | Coudee Ou Forme .‘.
S
% % en V.
0 0 PN
o~ o
F AXs Bipyramide A Base | Bipyramide A Base ]
F\I‘)/F Triangulaire Triangulaire | | . wF
F P
F
L — _ |AX,Es Bipyramide A Base Lineaire A
F Xe Fl . .
— N/ - Triangulaire
Xe
\:
|H
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E AXsE, Octaedrique Pyramide a Base oo
‘ Carre Fu, |o.wF
B, © F g
g F/ \F
PN
F F F

Pour la molécule de F3;SN le soufre va utiliser ses orbitales d libres pour pouvoir libérer six

I3 rqe . o . . . 2
électrons célibataires.et sera suivie d’une hybridation sp’d

s 1 0 [0
s [ oo

De méme pour la molécule de SFs™ le soufre va utiliser ses orbitales d libres pour pouvoir libérer

cing électrons célibataires. hybridation sp’d

s 0 I [T
|

Il

Corrigé des Qcm du chapitre V

(Réponse C)
cm V.2

(Réponse D)
A-Faux : C: Z =6 — 1s* 2s° 2p2 — 1 doublet non liant et 2 électrons célibataires — AX,E
molécule CH, n’existe pas
B-Faux : S : Z =16 — 1s* 2s* 2p® 35> 3p* — 2 doublets non liants et 2 électrons célibataires —
AX,E2
C-Faux : Cl: Z =17 — 1s* 2s* 2p® 3s? 3p° — 3 doublets non liants et 1 électron célibataire — CIF,
n’existe pas

cm V.3
(Réponse B)

cm V4

(Réponses B, C, D)
A-Faux : P est 3523p3 c’est un AXGE

B-Vrai : Br est 4s?4p° en valence primaire, 4s°4p°4d” en valence tertiaire il a donc 5 atomes autour

de lui et 1 doublet non liant — AXsE
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C-Vrai : S est 3s?3p* en valence primaire, 3s°3p>3d' en valence secondaire, il a donc 4 atomes
autour de lui et 1 doublet non liant — AX4E
D-Vrai : Br est 4s’4p*4d’ en valence secondaire, il a donc 3 atomes autour de lui et 2 doublets non

liants — AXGE,.

cm V.5
(Réponse B)
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Chapitre VI : Thermochimie

Rappel de cours
La thermochimie traite essentiellement les chaleurs de réaction. Elle n’est qu’une partie de la
thermodynamique chimique qui couvre tous les échanges d’énergie qui accompagnent les

changements d’état et les réactions chimiques

1 Chaleur de réaction

C’est la chaleur nécessaire pour transformer A et B (réactifs) en C et D (produits).

A+B — C+D
Réactifs Produits
Q > 0 = absorption de chaleur: réaction endothermique

Q <0 = dégagement de chaleur: réaction exothermique

Q = 0 = réaction athermique.

1.1 La loi de Hess

la variation d’enthalpie d’une réaction (AH°Rr) est égale a la somme des enthalpies de formation des

produits moins la somme des enthalpies de formation des réactifs.

AHr =X n’AH®¢ (produits) ~ 2 n AH% (réactifs) (VI-I)

Remarque:

- L’enthalpie de formation d’une espéce chimique est la variation d’enthalpie correspondant a la
réaction de formation a pression constante de ce corps a partir des corps simples.

- Dans les tables de thermodynamique, on trouve 1’enthalpie de formation standard AH®¢ qui
correspond a cette réaction de formation a 298° K sous une pression de latm.

- L’enthalpie de formation standard d’un corps simple est égale a 0.

Ex : AH®% (x2) = 0 5 AH % (graphite) = 0

1.2 Reégles pratiques (corollaire de Hess)

Reéglel: I’effet thermique de la réaction inverse d’une réaction donnée est égal en sens inverse a
celui de la réaction directe.

Régle2 : lorsque on ne connait pas les enthalpies standard de formation des corps participant a une
réaction chimique; on peut faire intervenir une suite d’autres équations chimiques en les combinant

de telle fagon a réaliser la transformation envisagée.
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2 Deuxiéme principe de la thermodynamique :

(Principe de 1’évolution naturelle)

Un systeme isolé qui a subi une évolution ne peut plus revenir a son état initial

Exemple

1- Mélanger deux gaz différents dans un récipient. Il est impossible de les séparer spontanément
dans deux récipients différents.

2- On peut les séparer en condensant I’un deux puis on le réinjecte dans son récipient. Donc il y’a

eu intervention du milieu extérieur pour pouvoir revenir a 1’état initial.

2.1 Notion d’entropie

L’idée-clé qui explique les transformations spontanées est que le désordre de 1’énergie et de la
maticre a tendance a augmenter en thermodynamique, ¢’est I’entropie S qui mesure le désordre d’un
systéme. Si I’énergie interne est une mesure de la quantité d’énergie, I’entropie est une mesure de la
fagon dont cette énergie est stockée. La variation d’entropie du systéme lors de I’échange de chaleur

est:

AS=AQ/T=S,-S,. (V1.2)

Si AS > 0 : la transformation est irréversible = c’est le désordre.
Si AS =0 : la transformation est réversible.
Si AS <0 : la transformation est impossible = c’est [’ordre.

Remarque

- L’unité de I’entropie est le Cal /K ou J /K.

- AS de I’'univers est toujours positif.

2.1.1  Calcul de AS lors des transformations des gaz parfaits
a- AS en fonction de la température et du volume
U=W+Q=dU=dW +dQ=-PdV + TdS (*)

(dS=dQ/T = dQ =TdS)

(*) =>dS =dU/T + PAV/T (**)

Ona:PV=nRT=P=nRT/V

(**)=dS =dU/T +nR dV/V

2 Tf . dT Vfdv
= [ dS= [, nCv—=+nR [j; =

T, V,
AS = nCv ln?f + annvf (VL3)

1 1
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Remarque

Pour une isotherme : AS = ann%

) T
Pour une isochore : AS = nCVlnT—f

i

Pour une isobare : AS = nCpln%

b-AS en fonction de la température et de la pression
H = U+ PV=dH = dU + d(PV) = dU + PdV + VdP
= dW + dQ + PdV + VdP

= —PdV + TdS + PdV + VdP

dH VdP

H=T P =———
=d dS + VdP=dS T T

comme PV = nRT
dT dpP
dS = nCp T nR?
Pe (V1L4)

T;
AS = nCpln?1 — annF1

c-Variation d’entropie de changement de phase

Exemple : Calculer la variation d’entropie de H,O lorsqu’on passe de la température -5°C a T égal

a 100°C. sachant que Tfusion=0°C ;T ¢puliion=100°C. La réaction sera donc

AH, AH, AHj; AH,
1SN0 N () JE— > HyO(s) & H0 (1) —emmmmmem> > 1,0 (1) & H0 (g)
AS; AS, AHj AS4
-5°C 0°C 0°C 100°C 100°C

AST = AS1 + AS2 + AS3 + AS4

AHfusion (VL.5)

Tfusion
AHvap

dT
+.[nCp(l)?+n Tobu

AS = f nCp(l) - +

2.1.2  Calcul de AS lors d’une réaction chimique

Comme S est une fonction d’état, la variation d’entropie accompagnant une réaction chimique est

donnée par la relation

V1.6
= z S(Oproduits) - Z S(Oréactifs) ( )
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3 Enthalpie libre (fonction de Gibbs)
Une nouvelle fonction d’état, I’enthalpie libre (représentée par G) permet d’appliquer le deuxi¢me

principe aux réactions chimiques a T et pression constantes, par définition

G = H—TS (AG = AH — TAS) (VL7)

Si AG<O0 : réaction spontanée (‘possible)

Si AG=0 : réaction équilibrée

Si AG>0 : réaction impossible

L’enthalpie libre AG® d’une réaction dans les conditions standard est donnée comme pour toutes les

fonctions d’état par la relation

VI.8
AG® = Z G(Oproduits) - Z Gé)réactifs) ( )

3.1 Calcul de AG pour un gaz parfait
G =H-TAS
dG = dH — T(dS)=dG = (dU + pdV) — d(TS)=dG = dU + d(PV) — d'TS)
=dG = dU + PdV + VdP — SdT — TdS
—=dG = dW + dQ + PdV + Vdp — SdT — Tds
=dG = VdP — SdT (pour un gaz parfait V=nRT/P)

dP
On aura dG = nRT? — SdT

A T constante
P
AG = nRTlnP—Z (VL9)
1
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Exercices Chapitre VI

Exercice VI.1

1-Prévoir le signe de la variation d’entropie dans les réactions suivantes:
Na(2)+20,(g) — 2NOx(g)

H(g)+1/20,(g) — H20(1)

N>O4(g)— Na(2)+20,(g)

H,O(1) —-H,0(s)

Exercice VI.2

1-Calculer la variation d’entropie quand une mole d’iode solide a 25C° se vaporise a 184°C a une

pression de latm

Données:

Cpaz.s=54.6 J.mol "K' Cpi2.1=81.5 J.mol K!
AHg,=15633 J.mol™ température de fusion 113.6 C°

AH,,=25498 ] .mol”’  température de vaporisation 184°C

Exercice VI.3

1-Calculer a 20°C, I’enthalpie de la réaction suivante :

C,Hy(g) +H,0(l) — CH;CHO(l)

Cette réaction est-elle endothermique ?

2-Quelle est 1’énergie interne de formation de CH;CHO (1) a 20°C ?

Données a 20°C

AHrmo)=-68K cal/mol  AHf comae)=-155 Kcal/mol ~ AH¢ cuzcoon=-116 kcal/mol
CH;CHO(1) +1/20, —CH;CO,H AH=-70 kcal

Exercice V1.4

1-Calculer la variation d’enthalpie associée a la réaction de déshydrogénation intramoléculaire de

I’acide succinique dans les conditions standard

COOH-CH,-CH,-COOH —» C4H405 +H,0

On donne les enthalpies standards de combustion totale de I’acide succinique AH®; et de
I’anhydride succinique AH®,

AH°=-1488 kJ/mol AH®,=-1542.4 kJ/mol

2-Connaissant 1’enthalpie standard de formation de CO»(g) AH°~=-393 kJ/mol et I’enthalpie
standard de formation de H,O(l) AH°~=-284.25 kJ/mol. Calculer les enthalpies standards de

formation de 1’acide succinique solide et I’anhydride succinique solide.
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Exercice VI.5

a-Ecrire la réaction de formation de 1’éthanol liquide a partir des corps simples.

b-Calculer I’enthalpie de formation standard de 1’éthanol liquide a T=298K, sachant que
AH®qconsome=-239kJ/mol et AH® ap(cansom=38.5 kJ/mol

c-Déterminer la chaleur de formation de 1’éthanol liquide a volume constant a 398K

On donne : Cpcqusomnyiq=34.56J/mol, Cp)sotiae=8.8J/mol Cp112)g0,=20.59]/mol
Cp(02)¢a=20.03J/mol

d-Donner le cycle de Hess (réaction) et calculer I’énergie de formation de la liaison O-H dans la
molécule de 1’éthanol

On donne

AHosub (C ) AHodiss(HZ) AHodiss(()Z) AHodiss(C'H) AHodiss(c'c) AHodiss(c'o)

714 436 498 414 347 351

Exercice V1.6

A 500K, le dioxyde de carbone réagit avec 1’oxyde de calcium pour former du carbonate de calcium
selon la réaction suivante :

COy(g) + CaO(s) —» CaCOs(s)
1/ A 500K Ia variation d’énergie interne standard de la réaction est égale a -163.86KJ/mol. Calculer

la variation de I’enthalpie standard de la réaction a cette méme température.

2/ Toujours a 500K, la variation d’enthalpie standard de la réaction est égale a -44.39 kJ/mol.

Calculer la variation d’entropie standard de cette méme réaction a S00K.

3/sachant qu’a 500°C, les entropies standard de I’oxyde de calcium et du carbonate de calcium sont
respectivement égales & 39.7J. K .mol™ CaO et 92.9J.K™.mol™ CaCOs. Calculer a cette température

I’entropie standard du dioxyde de carbone.

Exercice VI.7

L’acide aminoéthanoique ou glycine NH,-CH,-COOH est un composé solide, a 1’état standard.
1-Calculer I’énergie de la liaison carbonyle C=0.

Données: les variations d’enthalpie AH® et des énergies de liaisons sont données a 27C° en kJ/mole

AH°

Formation de la glycine -536.7
Dissociation H, = 2H +435.56
Dissociation O, =20 +497.84
Dissociation N, —»2N +943.84
Sublimation du C +717.70

Sublimation de la glycine +175.90
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Energie de C-C C-H C-0 O-H C-N N-H

Liaison kJ/mol | -345.27 | -412.57 -357.39 -462.31 -304.30 -390.41

Ocm du Chapitre VI

Qcm VI.1

Soit la transformation chimique suivante : 2CHy(g) = C;Hg(g) + Ha(g) a) Calculer sa variation
d'enthalpie standard de réaction. b) Dites si cette transformation est exothermique ou
endothermique. On donne : AH®¢ (cra(e)) = - 74,9 kJ/mol ; AH ¢ (come(e)) = - 84,7 kJ/mol

A-AH°r = -65,1 kJ/mol, endothermique.

B-AH°r = 65,1 klJ/mol, exothermique.

C-AH°r = -65,1 kJ/mol, exothermique.

D-AH°r = 65,1 kJ/mol, endothermique.

E-Aucune réponse n’est correcte

Qcm VI.2

A-L’entropie est une fonction d’état intensive

B-L’entropie d’une mole d’un composé dans sa forme solide est inférieure a 1’entropie d'une mole
de ce composé sous forme gazeuse

C-Dans le cas de systemes isolés, si AS>0, la transformation est dite impossible

D-L’entropie des corps purs parfaitement cristallisés est nulle a 0°C cela implique un désordre
parfait

E-Aucune réponse n’est correcte

Qcm VI.3

La combustion d’une mole de glucose C¢H 206 dégage 2800 kJ.mol' a 110°C. La variation
d’énergie interne de la réaction a cette température en kJ.mol™ est :

On donne : R= 8,314 J.mol' X!

A-2780.9

B-2805.5

C-2803.18

D-2794.5

E-Aucune réponse n’est correcte

Qcm VI4

On considére la réaction de formation de I'ammoniac gazeux a 298 K :

Na(g)+3Ha(g) <= 2NHs(g)
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Données a 298K NH;(g) Na(g) Hax(g)

S°J K *mol 192.5 191,6 130,7

AH° kJ/mol 46,1 = e

On considere ces gaz comme ¢€tant des gaz parfaits. La variation d'enthalpie libre standard en kJ a
298K est :

A-22 -33 44 -55 66

B-Cette réaction est spontanée dans le sens direct

C-Cette réaction est accompagnée d’une augmentation de désordre dans le sens direct

D-Cette réaction est accompagnée d’une diminution d’entropie dans le sens direct

E-Aucune réponse n’est correcte

Qcm VL5

La quantité de chaleur nécessaire pour ¢lever la température de 300K a 400K de 3.2 g de dioxygéne
gazeux a pression constante
Données: M(O)=16 g/mol Cp(02)=29.26J .mol 'K
A. 93.63]
B. 292]
936.31]
292.6J

m Y0

Aucune réponse n’est correcte.
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Corrigé des exercices du chapitre VI

Exercice VI.1
1-Nay(g)+20:(s—> 2NO»(g)  AS<0

La réduction dans le désordre moléculaire est reliée a la réduction du nombre de moles de gaz on

part de 3 moles de gaz a 2 moles de gaz.

2-Hy(g)+1/20(g—> Hy0(1) AS<0

Il ya une diminution du désordre on part d’une phase gazeuse vers une phase liquide

3-N2Os(g) —™Na(g)+20:(g) AS>0

Il ya une augmentation de désordre dans cette réaction on part d’une mole de gaz a 3moles de gaz
4-H,O(ly—™> H,0(s) AS<0

Il ya une diminution du désordre on part d’une phase liquide vers une phase solide

Exercice V1.2
1-I(s) 4 25°C——»I5(s) 2 113°C—4 (1) 4 113.6°C —— I,(1) & 184°C— Ly(g) 4 184°C
AS; AS; AS; AS4

ASiranst=AS | TAS,+AS;+AS,
En absence de changement d’état le processus peut étre considéré comme réversible. On a donc,

puisque la pression P est constante

dQp dr . (T2dT _ T2
dS_T_Cp? :>AS—Cp Tl?—cplnﬁ

Dans le cas d’un changement d’état (fusion, vaporisation, sublimation), on peut considérer un
. . e AH ’s
processus réversible qui permet d’écrire AS = - AH est la chaleur de changement d’état

AS; correspond au passage d’une mole d’iode solide de 298K a 386.6K

Trus_1 54.6.1n23%6=1421
T, 298

AS=14.21 J/K

Tfus dT
AS;=n Cpsfy, NCps F=nCpsln

AS, correspond a la fusion de I’iode solide

AH,s 15633
AS, = =

Ty 386.6

AS,=40.41 J/K

= 40.41J/K

AS; correspond au passage d’une mole liquide de 386.6 a 457K
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TvapdT_ Tva 457 _
e n Cp)ln722=1.85.1In 27 = 13.63)/K

AS;=13.63 J/K

AS; = nCy, [.

AS4 correspond a la vaporisation de I’iode liquide

AHyap _ 25498

AS, =
47 Ty 457

= 55.80]/K

AS4=55.80 J/K

AStrans=AS1+AS;+AS3+AS,=14.21+40.43+13.63+55.8
ASrans=120.07 J/K

Exercice V1.3

1-Calculer a 20°C, I’enthalpie de la réaction suivante:

C,Hy(g) +H,O(1) — CH;3CHO(])
r=2.AH®produits-=Y AH®¢ réactifs

AH°r=AH°{ CH3CHOy-=AH°{C,H,-=AH°H,0

Or

CH;CHO +1/20, —>CH;COH AH=-70Kcal

AHr=AH°CH;CO,H-AH°CH;CHO-1/2AH°{O

0 corps simple
AHscmscnony=AH°(CH3CO,H)-AHr
=-116+70=-46 kcal/mol
AH°r=-46-68-55 =AH°r=-33 kcal/mol
AH°r=-33 kcal/mol

AH°r<0 =réaction exothermique
2-AUcHnscHoq)=?
2C(s)+2Ha(g)+1/20,(g)—>CH;CHO(1)
AH=AU+RTAn An:variation de moles a I’état gazeux
An=0-2*0-2-0.5=-2.5
AU=AH+2.5RT AU=-46+293.2.5.2.10”
AU=-44.51 kcal/mol

Page 119 of 176



Exercice V1.4
A partir du cycle
C404Hg (s)+ 7/205(g) —>AH° C4H40O;5 +H,0

AH°1

4C0O,(g)+3H,0(liq)

Le premier principe s’écrit AH°=AH®-AH®,=-1488-(-1542.4)
AH°=54.4 kJ/mol

B--Acide succinique
C4HgO4(8)+7/202(g) — > 4COx(g) +3H,0(1) AH®,

AH®1=4AH®3-3AH®4-AH ¢ o¢i¢  =AH 4ci¢ =4AH°3+3AH®4 -AH®;
AH® 0id=-936.75 kJ/mole

Anhydride succinique

C4HsO5(s) +7/201(g) — >4CO0x(g)+2H0(1) AH®
AH°r=4AH°3+2AH°4-AH  snhydride ~ =>AH fanhydriaee=4AH®3+2AH®4-AH
AH®f anhydride=595.10 kJ/mole

Exercice VI.S

a-La réaction de formation de I’éthanol a partir des corps simples
2C(s)+3Ha(g)+1/205(g) —» C,H5s0H(])

b-

C,HsOH(l) —C,HsOH(g) AHP°vap

AH°vap=AH®t conson(e)- AH®t consonq)

AHt consonn= AHt conson(g)- AHvap

AHof CZHSOH(I):'239-5'3 8.5

AHof C2H50H(1)2‘278 kJ/mole

c-la chaleur de formation liquide a volume constant a 398K

398
AH395=AH®298+ f298

AC,=Cp(canson 1)-2Cp(€,8)-3Cpr2,0-1/2Cp(02, 9)
—54.56-2(8.8)-3(20.59)-0.5(20.03)=-34.82 J/mol.K
AHio5=-278+(-34.82.107)(398-298)
AH395=-281.48 kJ/mol

AC, dT
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AH395=AU393+RTAN An=0-0.5-3=-3.5mole
AU39g=-281.48+8.32.10-3.398.(-3.5)

AU3932-269.89 kJ/mole

d-Energie de formation de la liaison O-H

20(s) +3Hy(g)+ 120x(g) _AH%  CoHsOH(l)

2AHguw.c 3PHdissi2  1/2AHdiss02 -AHpPvap

2C(g) + 6H(g) + O(p) —* C,HsOH(g)

AH®£98k=2 AH sy, )+ 3AH diss, 12y T 1/2AH giss 0o+ SAH°fC-H+AH° fC-C++AH°fC-O++AH°fO-H-
+AH°vap

AH®0-5=1+AH®08-2 AHgup c--3 AH diss 12)-0.5AH (4iss,02)-SAH ro.n-AH .- AH rc.0+AH vap
=-278-2(714)-3(346)-0.5(498)-5(-414)-(-347)-(-351)+38.5
AH®r0.5=-456.5 kJ/mole

Exercice V1.6

1/COy(g) +CaO(sy— > CaCOs(s)
AH°=AU°+RTAn An=-1
AH°=AU°-RT=-163.86-8.31.107.773

AH°=-170.29 kJ/mole

2/ température constante
AH°—-AG*®

AG°=AH°-TAS°=AS°= =(-170290+44390)/773

AS773=-162.9 J.K ! . mole™

3-AS°t=Y1]jS; produits-2.N1 Si réactifs
AS°=S°CaCO;(s)-S°Ca0-S°CO,(g)
S°COx(g)=92.9-39.7+162.5
$°C0,=216.1 . K" .mol’!

Exercice V1.7

1-On construit le cycle avec la formation de la glycine solide a partir des éléments avec leur état le

plus stable et avec formation de la glycine a partir des atomes a 1’état gazeux.
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20(s) +5/2Hy(g)+1/2Nx(g)+0x(g) —AHF*NH,CH,COOHsolide
5/2Edisso2 Edifs02 -AHgjp

2AHp /2B gissn2

2C(g) + SH + N(@+ 20(g) —$FE—>  NH,CH,COOH(g)

AHOFAHOf glycine solide
AHofglycinesolide=2AHsub+5/ 2AHdiss,HZ_"l/ 2AHgissnatAHgisso2 PEc.ctEc-0tEc.otEO-H+2EC-H+

EN-C+2EN-H+AHsub, glycine

Donc

EC=0=AH°=AH"tgycine solide-2AHsub,c-5/2AHgissta-Andiss,02-0.5AHgissno-Ec-ct Ec.o-Eo-n-  2Ec.n-En-
c-2En-ntAHgw, ¢

Eczo:-779.63 kJ/mol

Corrigé des Qcm du chapitre VI

Qcm VI.1

(Réponse D)
AHr=AH®¢ cone-2AHf, cia=-84.7-(-74.9.2)=65.1 kJ transformation endothermique

Qcm VI.2

(Réponse B)

Qcm VI.3
(Réponse C)

La combustion dégage=AH<0

AH=AU+R.T.An=AU=AH-RTAn=-2800-(8.314.10-3.383.15.1)=-2803.18 kJ/mol

Qcm V14

(Réponse B, D)

Na(g)+3Ha(g) <= 2NH;(g)

AG=AH-TAS

AH=2AHNi139=2.(-46.1)=-92.2 kJ
AS=2S(nm3(e))-SNa()-S(ia(e))=2.192.5-191.6-3.(130.7)=-198.7J/K
AG=-92.2-298.107.-198.7=-33 kJ
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A-33KJ AG<0 =La réaction est spontanée dans le sens direct AS<O=>la réaction est accompagnée

d’une diminution de désordre

Qcm VI.5

(Réponse D)

Q=n.C,.AT=3.2/32.29.26.(400-300)=292.6 J
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Chapitre VII: Les Equilibres Chimiques

Rappel de Cours
1 Etat d’équilibre d’un systeme
a-Transformation totale
Lorsqu’une transformation chimique est totale, il y a disparition d'au moins un réactif (appelé
réactif limitant) ; a 1'état final x=xmax Les réactifs et les produits sont séparés par le symbole : —»
b. Transformation non totale Lorsqu’une transformation chimique n’est pas totale (ou limitée), il
y a coexistence des réactifs et des produits a I’état final ; a I'équilibre x=xf Les réactifs et les
produits sont séparés par le symbole : hm—
c. Equilibre dynamique d’une réaction A 1’¢tat final d’une réaction limitée, les réactifs et les
produits se retrouvent ensemble et la réaction s’effectue dans les 2 sens.
sens direct : aA+bB— cC+dD
sens indirect : cC+dD +—— aA+bB
d. Taux d’avancement On définit le taux d’avancement d’une réaction chimique par le rapport :
T=Xf/Xmax Xfavancement final (mol)

Xmax @avancement maximal (mol)

Lorsque 1 =1 la réaction est totale sinon elle est limitée

1.1 Définition des constantes d’équilibre K, et K,

Lorsqu'une réaction chimique atteint 1’équilibre, les concentrations ou pressions des réactifs et

produits restent constantes. On peut décrire cet équilibre par une constante d’équilibre.

1.1.1  Constante d'équilibre en concentration Kc
Elle s’exprime en fonction des concentrations molaires (mol/L). Pour une réaction générale :
aA+bB/— cC+dD

_ [c¢pyd
K. = AFEP (VIL1)

1.1.2  Kp constante d'équilibre en pression
Elle s’exprime en fonction des pressions partielles (généralement en atm ou bar) pour les réactions

impliquant des gaz. Pour la méme réaction (en phase gazeuse).

_ (poeD)?
P (pA)a(pB)P

(VIL2)
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La relation qui relie K, a Ke dépend du changement de nombre de moles gazeuses au cours de la
réaction

Kp = Kc(RT)*" (VIL3)
Ou :R constante des gaz parfaits = 0,082 L-atm-mol™ ""K™ ' (ou 8,314 J-mol™ ""K™ ! selon les

unités) T température en kelvins (K), An=nombre de moles de gaz produits -- nombre de moles de

gaz réactifs.

1.1.3  Relation entre enthalpie libre AGO et constante d'équilibre K,
La thermodynamique relie 1’énergie libre standard de Gibbs (ou enthalpie libre) d’une réaction
chimique a sa constante d’équilibre par la formule suivante :

AG® = —RTInK,, (VIL4)

AGe variation d’enthalpie libre standard (en J/mol), R= 8,314 J-mol™"-K™' T température en kelvins

(K), K constante d’équilibre (sans unit¢).

2 Sens d’évolution spontanée
a. Quotient de réaction Qr Soit la réaction chimique : aA+bB —+—=eC+dD
Le quotient de réaction est défini par :

c]c[p)d
Qre = % (VILS5)

La constante d’équilibre est définie comme le quotient de réaction a 1’équilibre : K=Q,.
Lorsque K > 10* la réaction est considérée totale.

Lorsque K <10™ la réaction est considérée négligeable.

c. Sens d’évolution d’une réaction chimique

- Qr =K : la réaction est a 1I’équilibre, le systéme n’évolue pas

- Qr <K la réaction évolue spontanément dans le sens direct

- Qr > K la réaction évolue spontanément dans le sens indirect

3 Déplacement des équilibres

L’état d’équilibre d’un systéme est défini par deux facteurs température et pression. La modification
de I'un de ces facteurs, ’autre est maintenu constant entraine un jeu de réactions physiques et/ou
chimiques amenant le systéme a un autre état d’équilibre. Expérimentalement il a été constaté que le
sens de la transformation menant au second état d’équilibre est 1ié au signe de la variation du

facteur sur lequel on a agi
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a. Loi de Le Chatelier

Si on tend a modifier les conditions d’un systéme en équilibre, il réagit de fagon a s’opposer
partiellement aux changements qu’on lui impose jusqu’a I’établissement d’un nouvel équilibre.

b. Variation de température (loi de Van’t Hoff) si on augmente, a pression constante, la
température AT>0, il en résulte un effet thermique opposé: AH<0. Une élévation de température, a
pression constante, favorise la réaction dans le sens endothermique et une diminution de
température, a pression constante, développe la réaction exothermique. La loi de Van’t Hoff décrit
I'influence de la température sur la constante d’équilibre K d'une réaction chimique. Elle relie la
variation de la constante d'équilibre a la variation de température via I’enthalpie standard de

réaction

InK AH

d
Forme différentielle — = —
dT RT?

K : constante d’équilibre (fonction de la température), T : température en kelvins (K), R : constante
des gaz parfaits (8,314 J-mol™'-K™), AH: enthalpie de réaction (J/mol)

Forme intégrée (pour comparer deux températures):

ISz 2 (i - i) (VIL6)

Ky, K;: constantes d’équilibre a T, et T,.Cette forme est pratique pour calculer K a une nouvelle

température si AH est constant.

c. Variation de la pression (loi de Le chatelier) si on augmente, a température constante, la
pression d’équilibre AP>0, il en résulte une contraction AV<0. Une augmentation de la pression
d’équilibre a température constante déplace 1’équilibre dans le sens qui se fait une diminution du
nombre de moles gazeuses, tandis qu'une diminution de pression favorise la réaction qui augmente
le nombre de moles gazeuses

d. Augmentation des concentrations

Déplacement de 1’équilibre dans le sens qui favorise sa disparition
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Exercices du Chapitre VII

Exercice VII.1

Soient les équilibres suivants :

1-CaCOs3 <:>C310+C02 AH=-43.5 kCal
2-SO+—> S0,+1/205(g)
3-4HCIHO——2CL+2H,0

4-2H,+0, 5> 2H,0

1-Quel est I’effet d’une diminution de température sur (1)
2-quel est I’effet d’une diminution de pression sur (2)

3-Dans quel sens se déplace I’équilibre (3) quand on augmente la concentration en chlore

4-Dans quel sens se déplace 1’équilibre (4) quand la concentration en oxygéne diminue ?

Exercice VII.2

On considére en phase homogeéne

CO(g)+2H,(g) &——»CH,0H(g) AH=-91.67 kJ

1-Comment peut-on agir sur la température et la pression pour que I’équilibre se déplace dans le
sens de formation de méthanol

2-On fait agir a moles de H; sous une pression totale P et a une température T. A 1’équilibre on
obtient x moles de CH;OH

a-Quel est le nombre total a I’équilibre en fonction de a et x

b-Déterminer les expressions des pressions partielles des gaz en fonction de a, x et P

c-Donner I’expression de K, en fonction des pressions partielles des trois gaz

d-Si n=1, x=0.45mole et P=3.3 bar calculez Kp

Exercice VIL3
Soit I’équilibre suivant

COx(gaz)+C(solide) ¥—=» 2CO(gaz)

1-Donner la définition de la variance

2-Calculer la variance pour ce systéme

Etant réalisé a volume constant, 1’équilibre se déplacera-t-il et dans quel sens ?
a-si on ajoute de I’oxyde de carbone CO

b-si on augmente la température sachant que la réaction dans le sens 1 est endothermique ?
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Exercice VII1.4

On consideére I’équilibre homogene gazeux

PCls(g) &= PCli(g)+ Cly(g) AH=190 kJ/mol

1-Quel est I’effet sur 1I’équilibre d’une augmentation de pression

2-Dans un récipient vide de volume constant v=1L on introduit 1mole de PCls a la température de
190°C. A I’équilibre le coefficient de dissociation de PCls, vaut 0.41.

a-trouver les pressions partielles de chaque constituant a 1’équilibre

b-calculer la constante d’équilibre K, a 190°C (R=0.082 L.atm mol' K™)

3-On refait I’expérience en introduisant des quantités égales de PCls et PCls. Prévoir le sens de
variation du coefficient de dissociation par rapport a la valeur donnée. Justifier

4-Calculer la variation d’enthalpie libre standard de la réaction a 190 °C

On donne : R=8.314 J.mol "K'

Exercice VILS
On considere I’équilibre hétérogene

NH,SH (solide) &> H,S(g)+ NH;(g)

1-Quelle est la variance du systéme en équilibre

2-Dans un récipient de volume V=10litres, maintenu a la température T=310 K, on introduit 2moles
de H,S et 1mole de NH3. On désigne par x la quantité en mole de NH4SH présente dans le systéme
a 1’équilibre. Sachant qu’a la température considérée la constante d’équilibre Kc est égale a
4.83.10°

a-Calculer x

b-Calculer la pression P (en atm) a I’intérieur du récipient

c-Calculer la variation d’enthalpie libre a 310K.

On donne R=8.314J.mol’ K'! R=0.082 L.atm.mol' . K!

Exercice VIL6
Soit la réaction suivante a 298K et sous une atmosphere

CHa(g)+NHs3(g) — >HCN(g)*+ 3Ha(g)

1-Calculez I’enthalpie de cette réaction a 298K.

2-Calculer la quantité de chaleur de cette réaction a volume constant.

3-Cette réaction est-elle endothermique ou exothermique ?

4-Calculer I’enthalpie de cette réaction a 400K. Cette réaction est-elle spontanée ?
Dans quel sens évolue cet d’équilibre (sans justificatif) si :

*  On augmente la température
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*  On diminue la pression totale
* On ajoute un catalyseur

* -On ajoute un gaz inerte

Exercice VIL.7

Dans un récipient indéformable et a 300K on introduit 6moles de CHy4, Smoles de NH; et une mole

de Hy, lorsque 1’équilibre est atteint il ne reste que 2 moles de méthane. Si la pression totale au sein
du récipient est de 1.5 atm

1-Donnez la composition du systéme a 1’équilibre

2-Calculer la constante d’équilibre a 300 K

3-Déduire la valeur de I’enthalpie libre de cette réaction

4-Calculer la constante d’équilibre a 350K en admettant que la valeur de I’enthalpie reste constante

dans I’intervalle [298 K-350 K]

On donne :

Composés CH4 NH; H, HCN
A°Hf(KJ.mol™) -74.90 -46.20 0 -130.00
S°(J.mol" K™ 186.17 192.66 130.46 124.70
C,(J.mol" K 35.57 34.30 28.80 77.84

Qcm du Chapitre VII
Qcm VII.1

Soit la réaction suivante, la constante d’équilibre (K) s’écrit
3Fe(s) + 4H,0(g) > Fe;04(s) +4H,(g)
A-K=[Fe;04][H,]*/[Fe]’[H,O]"

B-K=[Fe;04][H,]*/[Fe]’

C-K=[H,]"/[H,0T*

D-K=[Fe;0,4][H,]"/[Fe]’[H,O0]

E-Aucune réponse n’est correcte

Qcm VII.2

On consideére 1’équilibre: Fe;04(s)+4C(s) «— 3Fe(s)+4CO(g)
AH=674,48K]J

A-une augmentation de pression déplace I’équilibre dans le sens direct.

B-La réaction indirecte dégage de la chaleur.
C-L’ajout de CO(g) déplace I’équilibre dans le sens direct.
D-L’ajout de Fe(s) est sans effet sur 1’équilibre.
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E-Aucune réponse n’est correcte

Qcm VIIL.3

Soit I’équilibre suivant 2SO,(g) + O, (g) +——= 2 SOs(g).

On donne K;=41.74 T,=600°C
K,=14.801.10° T,=445°C

A. La valeur de AH est négative

B. Lavaleur de AH est positive

C. Si on augmente la pression du systéeme, 1’équilibre évolue dans le sens de dissociation de
SO3

D. Si on diminue la pression du systéme, 1’équilibre n’évolue pas

E. Aucune réponse n’est correcte

Qcm VI1L4

A 673°C, K,=2.25 pour la réaction suivante :
CHi(g)&—— C(s)+ 2H: (g)
Dans un récipient de 11, on introduit 0.8g de méthane CH4
A. Ke=Kp.(RT)*
B. Kc=0.03

a

En ajoutant du dihydrogene, 1’équilibre se déplace dans le sens direct

o

En ajoutant du méthane 1’équilibre se déplace dans le sens indirect

o

Aucune réponse n’est correcte.

Qcm VILS

Un mélange contenant 5. 10 moles de H, et 1.10”moles de I, est placé dans un récipient de SL a
448°C. Quand I’équilibre de la réaction est atteint la mesure de la concentration de HI donne
1.87.10°M comme concentration

A I’équilibre la concentration de I, devient 0.065M

La concentration de I, a 1’équilibre devient 1.065.10°M

Le Kc est égal a 0.45

Le Kc est égal a 0.051

m o aw»

Aucune réponse n’est correcte
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Corrigé des exercices du chapitre VII

Exercice VII.1
1-Soit I’équilibre CaCO3(s) —» CaO(s)+CO,(g) AH<0

Une augmentation de température entraine le déplacement de [’équilibre dans le sens
endothermique AH>0 c¢’est-a-dire dans le sens 2

Dans ce cas AH<0 =dInK/dT<0 =>la fonction InK est une fonction décroissante de Tsi T /7
=InK 4 la réaction 1 est favorisée par contre la diminution de température entraine un
accroissement de InK

Donc quand T ™4 la réaction dans le sens exothermique (AH<0) c’est-a-dire sens 1

2-S05(g) == SOx(g)+1/20x(g)

Une augmentation de pression entraine le déplacement de 1’équilibre dans le sens de diminution du
nombre de moles (le Chatelier)

An=1+1/2-1=1/2

DoncP I’équilibre se déplace dans le sens 2.

3-4HCl+ 1/202(g4):> 2Cl,+2H,0

D’apres le Chatelier une augmentation de la concentration entraine le déplacement de 1’équilibre
dans le sens qui favorise sa disparition

Si on augmente [Cl,] I’équilibre se déplace dans le sens Produit —¢actif c’est-a-dire dans le
sens 2 ¢’est-a-dire dans le sens de diminution de Cl,

4-2Hy+1/204(g) =—>2H,0(1)

On augmente [Oz] [R] A =[P] donc sens R —>P

Donc I’équilibre se déplace dans le sens 1 (augmentation de O5)

Exercice VII.2
CO(g)+2Hx(g) =—> CH;0H(g) AH=-91.67KJ

Une diminution de la T entraine le déplacement de 1’équilibre dans le sens exothermique sensl.
-Une augmentation de la pression entraine le déplacement de 1’équilibre dans le sens 1
1-Pour avoir la formation de CH;0H T “getP ¥
4—
CO(g)+2Hx(g) —¢'H;0H
t=0 a a 0

teq a-x a-2x X
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_ Peuzon

K. =
P l:)COPI-ZIZ

a-nt=a-x+a-2x+x =nt=2(a-x)
b-Pcmson=(ncmson.Pt)/nt=(x.Py)/2(a-x)
Puo=(np,. Pt)/nt=((a-2x).Pt)/2(a-x)
Pco=(nco.Pt)/nt=((a-x).Pt)/2(a-x)

— X _p
—K. = 2(@—2x) ¢

p a— 2x
(e 7)?

_ 4(a—x)x

T (a-2x)2pt?

P

d-K,=9.09

Exercice VIL3
COy(gaz) +Csolide——> 2CO(gaz) endothermique sens 1

1-La définition de la variance

La variance est la différence entre le nombre de facteurs d’un équilibre et le nombre d’équations
reliant ces facteurs v=c+2-¢@ ¢ : nombre minimal de constituant nécessaire pour réaliser le systeme
¢ : nombre de phase

2-calculer la variance de ce systéme

Solide et gaz=¢=2 et c=2

v=2+2-2 =v=2

3-ctant realise a volume constant 1’équilibre se déplacera-t-il et dans quel sens ?

a--Si on introduit de 1’oxyde de carbone CO, 1’équilibre se déplace dans le sens 2 qui consomme
CO et favorise sa disparition d’apres le principe de le Chatelier

b- Si on augmente la température, la réaction se déplacera dans le sens endothermique, c'est-a-dire

dans le sens 1.

Exercice VII.4
PCls (g)—PCls(g) +Cl2 (g)

I-’effet d’une augmentation de pression si p augmente 1’équilibre se déplace dans le sens de
diminution du nombre de moles gazeuses

An=1+1-1=1 donc I’équilibre se déplace dans le sens 2
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PCls(g) —— PCls(g) +Clx(g)

t=0 1 0 0

teq 1-x X X
l-a a a

o=x/1 a=l-o+ato=1+o

a-les pressions partielles

Pi=xiPt  donc IIPCIS=(1-OL/1+OL).Pt Peci=Pcn=(a/1+a).P,

b-L’expression et le calcul de K,

P Pres (o) P

" Ppas }-i_——g' P,
a? _
KP = m. Pt avec Pt=nt.R.T/V

c-Pt=(1.41.0.082.463)/1 =Pt=53.53atm
d-K,=(0.41)2.53.63/(1-0.41)(1+0.41)  [K,=10.81

3-Tout revient par rapport a I’expérience précédente a ajouter du PCl;. En appliquant le principe de
Le Chatelier, I’équilibre se déplacera de facon a éliminer le constituant en exces dans le sens 2 et
donc a diminuera

4-AG°=-RTInKp =AG°=-8.314.463.In10.81

AG°=-9163.34 J/mol

Exercice VILS
NH,SH(s) ~—= NH3(g)+H2S(g)
Etat initial S 1 2
Equilibre X 1-x 2-x
a-Les concentrations a 1’équilibre sont respectivement
HS— NH,J—
10 10

La constante d’équilibre K.3;9s’écrit Kc=[H,S][NH;3]

Kes10=4.83.10100=(2-x)(1-x)
(2-x)(1-x)=0.483

La résolution de 1’équation du second degré x>-3x-1.517=0 donne x=0.644  0<x<I
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b-appliquons la loi des gaz parfaits PVi=nRT

avec nt=) njmoles gazeuses=3-2x=1.712mole

b 1.712.0.082.310
a 10

3.424

P=3.424 atm

c-AG°=-RTInK, or K,=K..(RT)"" avec An=2

Kp=4.83.10>(0.082.310)* =Kp=3.12

Donc AG°=-8.32.310.In3.12 = [AG®°=-2.934 kj/mol

d-la variance v=c+2-¢ c=nbre de constituants indépendants

¢ :nbre de phase du systeme a 1’équilibre

nbre de variables P, T, Pnus, Phos

c=3-1=2 (1 équilibre pas de relation particuliere) =2 (1phase solide, 1phase gazeuse)

v=2+2-2=2 =le systéme est bivariant

Exercice VII.6
CHa(g)+NH;(g) ——> HCN+3Hx(g)

I'AHOFZUiAHﬁ produits™ ZU] AH f, réactifs
=AHf, nent3AHg, mo-AHg cna-AHe N
J130+0-(-74.9) —(-46.2)

AH°r=-8.9 kJ

2-quantité de chaleur a v=constant = AU

AH=AU+RTAn

AU=AH-RTAn

AN=YN prdts gazeux-21 réactifs gazeux
=(3+1)-(1+1)=2

AU=-8.9-8.314.107.2.298

AU=-13.85kJ

3-AHr<0 =la réaction est exothermique
4-AG< 0 =La réaction est spontanée
AG°r=AH°r-TAS°r

ASor:z‘.Uisoproduits'z‘.oj Soréactifs
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=S°HeNT3S % H2-SCcha-SOnms

=124.7+3(130.46)-186.17-192.66

ASr=137.25 J K

AG°r=-8.9.10°-298.137.25

AG°r=-49.8.10°J

AG°1=-49.8KJ<0 = réaction spontanée
AG; 400k=AH; 400x-TAS; 400k

400
AH; 400k=AH; 208K+ . 208

ACp=> LiICy produits-2 V) Cp.réactifs

Cp,Hont3Cpn2-Connz-Cpcna

=77.84+3(28.8)-35.57-34.3

AC,=94.37].K"

AH, 400k=AH; 295 +AC,(400-298)
—-8.9.10°+94.37(400-298)

AC,dT

AHr’400K=-725 74]

400 dr
AS; 400k=AS; 298k + f298 AC, —

=137.25+94.371n%=165.03 JK!

AGr,4()0K:—725 74—400( 165 03)

AGr,400K:—6673 7.74)=-66.73 kJ

IL.1 si la température augmente ——p sens inverse

I1.2 si la pression totale diminue — sens direct

I1.3 si on ajoute un catalyseur — pas d’effet sur I’équilibre

1.4 ’ajout d’un gaz inerte a volume constant — pas d’effet sur I’équilibre

I’ajout d’un gaz inerte a pression constante—> sens direct

Exercice VIL.7

CHa(g) +NHs3(g) —>HCN(g)+3H,(g)
t=0 6 5 0 1
teq 6-x 5-x X 1+3x

A I’équilibre il ne reste que 2 moles de CHy ~ =6-x=2

1-L’équilibre on aura

Neps=6-4=2mol, nnpz=5-4=1mol,

npcn=4mol, np,=1+3.4=13mol
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PyenP3
2 _ Kp — HCN'H2
PyasPens
ni

P1=x1.Ptot==m Prot

3
_ MueNMyppz, 4.13%.1.52

P 2 - 2
N0t ANH3NCH4 204.1.2

K,=24.71

ntot=nCH4+nNH3+nHCN+nH2=2+4+ 13+1=20
3-AGr=-RTInK,=-8.314.300.1n24.71
AG:300k==7999.418]=-7.99.10° J

AGr,300K:—7.99 kJ

Kpsooxk AHy [ 1 1
Aoln Kpaoox _ Ay (1 1
Kpssok R \350 300

AH, /1 1
= nKp 300 — anp,BSOK = ( )

R \350 300
24714222 (- )
8.314 \350 300

Kp’350K262'673:7.26

Corrigé des Qcm du Chapitre VII

Qcm VII.1

(Réponse C)
Une constante d’équilibre est le rapport des concentrations des constituants a 1’état gazeux

Qcm VII.2
(Réponses B, D)
Réponse B vraie : La réaction directe est endothermique AH>0 donc forcément la réaction inverse

exothermique par conséquent elle dégage de la chaleur
Réponse D vraie ; Un constituant solide n’a pas d’effet sur I’équilibre

QcmVIL3

(Réponse A)
Réponse A vraie : on remarque lorsque T augmente la constante d’équilibre diminue la fonction

dInK/dT est une fonction décroissante =AH est négative

QcmVIL4
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(Réponse B)
K,=K..RT"" =Kc=K,/(RT)""

An=2-1=1

K=2.25/(0.082.(637+273.15))=0.03

QcmVILS
(Réponse B)
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Chapitre VIII: Cinétique Chimique

Rappel de Cours

La cinétique chimique étudie les vitesses des réactions qui est une grandeur expérimentale. Elle
correspond au nombre de moles qui réagissent dans I’unité de temps.

L’hypothése de départ suppose que la vitesse de réaction est proportionnelle a la fréquence des
collisions, au nombre de collisions entre particules régissantes par unité de temps. Les équations qui
expriment la vitesse de maniére qualitative sont en général, vérifiées expérimentalement. S’il n’ya
pas vérification, on peut affirmer que le déroulement réel de la réaction différe de celui représenté

par I’équation chimique, le systéme étant formé de réactions complexes

1 La vitesse de la réaction
Dans un intervalle de temps donné, a une température déterminée, est égale a la variation de la
concentration par rapport au temps. Elle peut étre exprimée en fonction de la concentration des
réactifs, ou de la concentration des produits. Soit la réaction :

aA+bB—> ¢ C+dD

La vitesse de la réaction, a tout instant est :

1d[A] _ 1d[B] _1d[C] _1d[D] (VIIL1)

adt bdt cdt d dt

La vitesse de disparition des réactifs est comptée négativement et celle d’apparition des produits est
comptée positivement. Elles sont égales en valeur absolue au temps t. expérimentalement, on trace
la courbe de variation de la concentration en fonction du temps, en mesurant la concentration d’un

produit ou d’un réactif, a des temps déterminés, a température constante.

2 Ordre de la réaction

Généralement cette vitesse est proportionnelle aux concentrations des espéces réagissantes. K est la
constante cinétique qui est spécifique d’un systéme en évolution, a une certaine température

o est I’ordre partiel par rapport a ’espece A

[ est I’ordre partiel par rapport a I’espéce B

o+ est ’ordre global de la réaction

L’ordre de la réaction est toujours déterminé expérimentalement

A partir des résultats expérimentaux, pour établir I’ordre de la réaction, on dispose de deux moyens
1-calcul de la constante de vitesse k, pour vérifier I’équation correspondante

2-représentation graphique
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Exemple:

Dans la réaction de substitution du chlorure de méthyle, en milieu basique

CH;Cl+OH  ———CH3;OH+CI', on a constaté, expérimentalement, que 1’équation de vitesse est
v=k[CH;CI1][OH]

Quel est I’ordre de la réaction ?

Il s’agit d’une réaction de substitution d’ordre global 2 une SN, par rapport & chacun des réactifs,

I’ordre partiel est 1.

3 Molécularité
Elle correspond au nombre de particules qui participent effectivement a la réaction chimique. Elle
est indiquée par I’équation steechiométrique. Il ne faut pas confondre la molécularité avec I’ordre de

la réaction. Ces deux valeurs sont ¢gales seulement pour les réactions élémentaires.

3.1 Réaction d’ordre 0

Dans une réaction du type A — Produits, la vitesse est exprimée par:

(VIIL2)

Pour intégrer I’équation différentielle, on procede a la séparation des variables
Donc : Jd[A]=-k[dt Il s’ensuit que [A]=-kt+constante

pour t=0 [A]=[Ao]=constante

La loi de variation de la concentration est donc en fonction du temps
[A]-[Ao]=-kt ou [Ao]-[A]=kt

[Ao]—[A]
t

La constante k = s’exprime en mol.I".temps™

Le temps de demi-réaction est le temps nécessaire a la transformation de la moitié du réactif en
. . Aol . ,
produit. La concentration est alors [A] = % il en résulte que:

LY (VIIL3)
1/2 Zk

32 Réactions d’ordre 1

Dans une réaction du type : A — Produits : la vitesse est exprimée par

_d[A] KA
o 24 = _rdt ce qui produit par intégration a In[ A]=-kt+constante

Avec [A]=concentration du réactif au temps t, k=constante de vitesse

On note [A]=concentration initiale du réactif, pour t=0
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11 résulte de I’équation ci-dessus, pour t=0, que In[ Ag]=constante
Donc In[A]=-kt+In[A¢]

La loi de variation de la concentration est donc en fonction du temps

[A] = [Ap]e™® ou ln% = kt (VIIL4)

. 1, [A . ]
La constante de vitesse k = ~In 2] s’exprime en temps ™"

t [A]
Pour vérifier si I’ordre 1 correspond aux résultats expérimentaux obtenus, on applique les équations
ci-dessus, pour calculer k ; une valeur constante pour k, signifie que la réaction est d’ordre 1. La

représentation graphique du logarithme de la concentration en fonction du temps est une droite,

pour que I’ordre 1 soit vérifi€. On peut représenter In[A] ou ln% en fonction du temps ou Ink en

fonction de % (diagramme d’ Arréhinus)

Exemple: représentation de In[A] en fonction du temps
Ln[A]
A

Ln[Ag]

Pente négative=-k, ordonnée a I’origine=In[A,]
-Temps de demi-réaction

Le temps de demi-réaction est le temps nécessaire a la transformation de la moitié du réactif en

. . A , .
produit. La concentration est alors [A] = [2—0] En remplagant cette valeur dans I’équation de la
constante, on peut exprimer le temps de demi-réaction
_ In2 — 0693 VIILS
t1/2 =X ou t1/2 = ( )

La relation montre que pour une réaction d’ordre 1, le temps de demi-réaction est indépendant de la

concentration initiale

3.3 Réactions d’ordre 2

Dans une réaction du type: A+A ——Produits la vitesse est exprimée par
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v=———=Kk[A]? ou = —kdt

Apres intégration, on obtient :
1 1 . (VIIL.6)

[A] [Ao]

Avec [Ap]=concentration initiale pour t=0
1
[Ag)

Pour vérifier si ’ordre attribué correspond aux résultats expérimentaux, on calcule les différents

. 1.1 . ] )
La constante de vitesse k = . (m — — ) s’exprime en mol™ .l.temps™

valeurs de %([7%]—[%) gui doivent étre égales a la constante k, ou on fait la représentation
o]

graphique de [7%] = f(t) qui est une droite
Exemple

, . 1 ) . ) , g
La représentation de a0 fonction du temps, doit donner une droite, dont I’ordonnée a I’origine est

1

égale a
& {Ag

est la pente correspond a +k

[A]

» |
Ordonnée a l’origineZ[AL pente de la droite =tk
0]
Réaction entre A+B produits avec équation de vitesse
dlA
V = K[A][B] soit — % = k[A][B]

Pour des concentrations initiales identiques soit [Ao]=[By], au fur et a mesure que la réaction
avance, il ya tout autant de A que de B consommé. On retrouve la loi du deuxi¢me ordre

Pour des concentrations initiales différentes

On peut exprimer les concentrations de A et de >B en fonction de la quantité disparue, en fonction
du temps

[Ag]=a si x est la quantité disparue [A]=(a-x))
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[Bo]=b si x est la quantité disparue [B]=(b-x)
dla—x) d(b —x) B

V= k[A][B] = k(a —x)(b — x)

dt dt
, . d 1 d(a-x) db-x)
En séparant les variables W?b—x) = kdt = E[ aa_xx — b_xx ]
1 dla—x db —x
[ f ¥ — ¥ = kt + constante
a—>b a—x b—x
1 a—x
p—> [In(a—x) —In(b—x)] = P In Eb — x§ = kt + constante
) e - -1 12
At=0x=0; constante — lnb
1 b(a—x)
a—bMa—x)
a-x) b (VIIL7)
In b-n (a—Db)kt lna1

Pour des concentrations initiales différentes avec [Bo]>>[Ag]. Dans ce cas, la quantit¢ de [B]

d[A]

consommeée est trés faible et on a [B]=[By]. Il s’en suit que = —k[A][By] comme [By] varie tres
A i . . d[A
peu, cette valeur peut étre considérée comme une constante. On peut écrire % = —k'[A] avec

k[Bo]=k’. 1l s’agit d’un pseudo premier ordre.

-Temps de demi-réaction

En remplagant la valeur de la concentration [A] = @ dans I’équation de vitesse
L _ L — kt, on obtient le temps de demi-réaction t ;, = ~.—

Al g P 2 = i [ag

4 Equation d’Arrhenius

La relation d’Arrhenius relie la constante de vitesse a l’énergie d’activation et a la température. La

vitesse augmente de fagon exponentielle avec la température
k = Ae EA/RT (VIILS8)

Ou k=constante de vitesse

Ex : énergie d’activation (kJ.mol™)

R : constante des gaz=8.314 J.K'mol

T : température en degrés kelvin

A : facteur préexponentiel d’Arrhenius ou facteur de fréquence, une valeur qui dépend des

collisions
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4.1 Détermination de I’énergie d’activation

On dispose de deux méthodes a cet effet :

1-Détermination graphique

On représente Ink en fonction de I’inverse de la température. On obtient une droite dont 1’ordonnée
a ’origine est ¢gale a InA et la pente correspond a —Ex/R

2-Mesure de la vitesse de réaction a 2 températures

On obtient deux valeurs de constante de vitesse

—EA
A la température T, la constante de vitesse est :k; = AerTt

—EA
A la température T, (T;>T,) la constante de vitesse est :k, = AerTt

e R _EA a1 , )
Le rapport des constantes cinétiques s’écrit : k—1 =e R (H — E)' Il s’en suit que
2
k1 Ep Ty T RT k
In==-=2(2=2 etEy = —22]|p2 (VIIL.9)
k2 R “TyT, T;-T;  ky

Exemple
La réaction CCl;,COOH —» CHCI;3+CO; est du premier ordre et se produit dans ’eau. On

donne la constante de vitesse a diverses températures :

Température °C 44.0 99.8

k(s™ 2.19.107 | 1.32.107

Calculer I’énergie d’activation de cette réaction
Onnote T;=317 K
T,=372.8K

_Ea (Tz -T,

. . k TiT k
D’aprés ci-dessus In k—z = —2]n-2
1

R
——) etE, =
R T1T2) AT T,oT, Ky

EA=193.7 kJ/mol
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Exercices du Chapitre VIII

Exercice VIII.1
Soit la réaction d'oxydation de l'ammoniac : 4 NH3(g) + 5 Ox(gy—>4 NO(g) + 6 H>O(g). Sachant

qu'a l'instant t, NH; disparait a la vitesse de 0,2 mol/L.s. Calculer: La vitesse de disparition d’O, et

les vitesses d’apparition de NO et H;O au méme instant.

Exercice VIII.2
Pour la réaction : N,Os(g) — 2 NO»(g) + 1/2 Ox(g), on a les résultats expérimentaux suivants :
Expérience [N20O5]0=Cy mol/L Vitesse initiale=vy mol/L.min

1 0.01 0.018

2 0.02 0.036

3 0.04 0.072

a) Déterminer I'ordre de la réaction (justifier).
b) Calculer la constante cinétique a la température de 1’expérience

c¢) Calculer la demi-vie de cette réaction

Exercice VIII.3

On étudie a T =298 K, a volume constant et dans un grand exces d'eau, la réaction d'’hydrolyse d'un

iodure, noté RI, selon la réaction:
Rl(aq) + H,O —> ROH(aq) + H' (aq) + I (aq)

On observe 1'évolution de la concentration du composé RI en fonction du temps:

t(mn) 0 45 103 185 243 325

[RIaq] mol/L 0.20 0.16 0.12 0.08 0.06 0.04

Sachant que la réaction est d'ordre 1.
1-Etablir la loi de vitesse de la réaction qui permet de calculer la concentration en iodure [RI]
en fonction du temps.
2- Etablir l'expression qui permet de calculer le temps de demi-réaction.
3- Déterminer le temps de demi-réaction. Préciser I'unité.

4- Calculer k, la constante de vitesse de la réaction. Préciser 1'unité.
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Exercice VIII1.4

Lorsque le cyclopropane C3;Hg est chauffé a 500°C, il se transforme en propéne. Au cours d’une

expérience on a obtenu les résultats suivants:

t(mn) 0 5 10 15

[cyclo propane] mol/L | 1.5.10° | 1.23.10° | 1.00.10° | 0.8.107

1-Vérifier que la réaction est d’ordre 1 par rapport a CsHg
2-Calculer la constante de vitesse
3-Calculer le temps de demi-réaction

4-Quel serait le temps de demi-réaction si I’on triplait la concentration initiale ?

Exercice VIII.5

En solution aqueuse a 25°C, un acide carboxylique subit la réaction de décarboxylation suivante :

RCOOH —— RH+CO;

On étudie la cinétique de la réaction en mesurant le volume de dioxyde de carbone dégagé.

a-on part de 100 cm® d’une solution d’acide 4.10 M et on constate qu’au bout de 58 mn on a
recueilli 50 cm® de CO; mesurés sous 1 atmospheére

b-dans les mémes conditions, 100cm® d’acide 1.6.10°M conduisent aprés le méme temps 4 un
dégagement de 20cm’ de CO;. Le volume molaire de CO, a 25°C sous 1 atmosphére est V=25litres
1-montrer que la réaction est d’ordre 1

2-Calculer la constante de vitesse k

Exercice VIII.6

On ¢étudie la saponification de formiate d’éthyle par la soude a 25°C. Les constantes initiales de

soude et ester sont égales a 0.01 M. Les quantités d’éthanol formé en fonction du temps sont

rapportées dans le tableau suivant

t(sec) 0 180 240 | 300 360

Concentration de 1’alcool mol/1.10™ 0 2.06 3.17 | 3.66 4.11

I-Montrer a partir des données numériques ci-dessus, que la réaction est d’ordre 2

2-Calculer la constante de vitesse

Exercice VIIL.7

On étudie dans un réacteur thermostaté de volume constant V=8.314 L a la température 460.12°C la

décomposition de 1’éthylamine en fonction du temps

C2H5NH2(g) —_— C2H4(g)+ NH}(g)
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Au temps t=0, on introduit dans le réacteur 4.5.10* kg d’éthylamine. La pression s’établit
immédiatement a Py, puis évolue dans le temps.
On releve diverses valeurs de la pression enregistrées par la soude monométrique, Pt pression totale

dans le réacteur a divers instants t

t(mn) 0 4 8 20 60 240 infini

Pt(Pa) Py 9626 11212 13545 14656 14666 14666

On suppose que les gaz qui réagissent sont des gaz parfaits, la constante des gaz parfais étant
R=8.314 J.mol "K'

1-Calculer le nombre de I’éthylamine ng présents dans le réacteur a t=0mn

2-Calculer la concentration molaire [E] en éthylamine au t=0mn

3-Calculer Py la valeur de P, peut elle-étre déduite de 1I’examen du tableau ?

4-Exprimer Pe,, la pression partielle en éthylamine a un instant t en fonction de Py, et de Py. On

raisonnera en appliquant la loi des gaz parfaits au systéme gazeux a divers instants.

Exercice VIII.8

Soit la réaction de substitution nucléophile (SN) réalisée dans le solvant organique a la

température T

R-X +Y——» R-Y+ X
Les concentrations initiales des réactifs sont égales a a. dans le tableau de mesure suivant, x

représente la quantité X- formée au temps t.

A (mol/l) 0.75 0.9 1.5 2.25
X (mol/l) 0.375 0.45 0.75 1.125
t(mn) 32 27 1 10.6

1-Sachant qu’une réaction SN peut étre d’ordre 1 ou 2, déduire I’ordre de la réaction a partir des
données.

2-Calculer la constante de vitesse de cette réaction

3-Au bout de combien de temps 60% des réactifs auront-ils été transformé dans le cas de la solution

initiale bimolaire (a=2M)

Exercice VIII1.9

On chauffe avec précaution, le fluorate de diazonium CsHsN,BH4 jusqu'a décomposition de ce sel

en fluorure d’aryle, azote et trifluorure de bore suivant la réaction

CeHsN,BHy — CgHsF +BF; +N,
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L’étude cinétique de la décomposition de ce sel peut s’effectuer par mesure des volumes d’azote
dégagés a pression constante en fonction du temps. Le tableau suivant rassemble les volumes

d’azote mesurés au cours du temps

t(s) 0 50 100 140 250 300 infini

V(cm3) 0 23.62 40.27 49.97 66.09 70.2 80

1-Déterminer I’ordre de la réaction

2-Calculer le temps de demi-réaction

3-Déterminer le temps au cours duquel 90% du réactif ont ét¢ décomposés.

4-La vitesse de cette réaction est multipliée par deux quand la température a laquelle est effectuée

passe de 350K a 360K. Calculer I’énergie d’activation R=8.314 J.mol™'K!

Ocm du Chapitre VIII

Qcm VIII.1

A. L’énergie d’activation est 1’énergie maximale requise pour qu’une réaction ait lieu.

B. Le catalyseur agit en abaissant I’énergie d’activation.

a

La variation de température n’agit pas sur la constante de vitesse.

o

pour une réaction d’ordrel la constante de vitesse dépend de la température

=

Aucune réponse n’est correcte.

Qcm VIII.2

La décomposition de I’iodure d’hydrogene 2HI(g) — Ha(g)+Ix(g), a une constante de vitesse
9.51.10° L/mol.s a 500°C et 1.10.10” L/mol.s a 600K. L’énergie d’activation de la réaction est
donc de. On donne R=8.314 J.mol " K

A. 1.96.10° J/mol

B. 1.96.10% kJ/mol
1.96.10° kcal/mol
1.76.10° kJ/mol

SINCRNS

Aucune réponse n’est correcte

Qcm VIIL3

Soit une réaction de type A+B — C+D d’ordre 2. Pour une concentration initiale de 25mol/L, on
sait qu’au bout de 2 heures il ne reste plus que 20% des produits initiaux.
A. Pour cette réaction, la représentation graphique est une droite d’ordonnée a 1’origine [Ay]

B. la constante de vitesse est de 0.08 mol.L'.h™!
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C. la vitesse initiale de cette réaction est de 1.8.10° mol.L™''s™

D. la vitesse initiale de cette réaction est de 50 mol.L''.h’!

E. Aucune réponse n’est correcte

Qcm VIII 4

On étudie la cinétique de la réaction d’hydrolyse en solution aqueuse acide de adénosine

triphosphate (ATP) a 50.5°C
ATP+ H, O ——»ADP+ H;3POy4

Ea=91.3 kJ.mol™

[ATP] mol/l 0.0198

0.0183

0.0159

0.0145

0.01

Temps (s) 0

5400

15000

21400

4800

A 60°C, k4p=4.7.1075"!

m o oNw

Aucune réponse n’est correcte

Qcm VIIL.S

A 40°C, ks0=2.81.10"* L. mol™".s™!

la réaction est d’ordre 1 et kso5=1.46. 107s!

La réaction est d’ordre 2 est ksp5=8.79. 107!

Un médicament présent initialement dans le sang a la concentration 0,620 M voit sa concentration

diminuer a 0,520 M aprés 15 mn. Sachant que la décomposition du médicament obéit a une

cinétique d’ordre 1, son temps de demi-réaction est

A. =0
B. (=
C. 115=59.24 mn
D. t15=10s
E

. Aucune réponse n’est correcte
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Corrigé des exercices du Chapitre VIII

Exercice VIII.1
4 NH3(g) +5 Ox(g) —® 4 NO(g) + 6 H,O(g).

L INHA]/dt == Vi = — d[0s]/ dt =2 Viga = 2 d[NO] / dt = 2 Vino= 2 d[H,0] / dt = -
4 . 3 4 t,NH3 5 2 5 1,02 4 4 t,NO 6 2 6

Vimo

Vt,NH3=0-2 L.l’l’lOl_l.S_1

5 5
V0= (Vinns)=:(0.2)0.25 L.mol™.s!

Vino=Viniz=0.2 L.mol ™ .s™

Vt, Hzo:Z Vt,NH3:0-3 L.l’IlOl_1 .S_1

Exercice VIII.2
a- N2Os@— 2 NO2g) + 1/2 O2g)
V= k[NzOs]a = V01 /V02 = k[NzOs]la / k[N205]2a = 0,018 / 0,036 = (0,01 / 0,02) ¢

=a=1
L'ordre de la réaction est égal a 1.

b- V=k[N,Os] = k=V/[N,O5]=0,018/0,01 ou 0,036 /0,02 ou 0,072/ 0,04

k=1,8 min’!

c-tip=Ln2/k=0,693/1,8=0,38(5) min

t1p=23s

Exercice VIIIL.3
Rl(aq) + HLO ——ROH(aq) + H'(aq) + I'(aq)
1-v=-d[RI]/dt=k [RI] = d[RI]/[RI]=-kdt

On obtient, par intégration entre 0 et t

In [RI]=In[RI], -kt

D'ou : [RI] = [RI], exp(-k t)

2-Atin: [RI]=[RI]o/2=>In[RI[,-In2=In[RI],-k t;p = tip=In2/k
3- Pour le calcul de t;/,, prenons

In[RI]/[RI],=-kt

A t=45 min, [RI] =0,16 mol/L =>1n 0,16 / 0,20 = -k (45).....(1)
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A ti, [RT] = [RI]o2 = In [RI]o/ 2[RIJo = - K 11/2rveeeerrreee. )

(1) / (2) donne = 139,78 =140 mn

—t

4-t;p=In2/k=>| k=1n2/t;,,=4,9510%=510" mn™".

Exercice VIII.4

I-Réaction d’ordre 1 v=—d & = k[A]

Apres intégration lnﬁ =kt

. . , , .1 oA
Si la réaction est d’ordre 1, I’expression ;ln ﬁ = k doit étre constante

t(mn) 0 5 10 15
[A] mol/l 1.5.10° 1.23.10° 107 0.8.10°
[Ao]/[A] 1 1.219 1.5 1.875
1/t In[Ag)/[A] — 0.0396 0.0405 0.0419
On constate que 1I’expression % In [E:]]O—cste: réaction d’ordre 1
k=0.0406 mn"'

on peut tracer In[Ay/[A]=f(t) — droite de pente k
2-le temps de demi-réaction t1/2—112—17.07 mn

3-le temps de demi-réaction pour une réaction d’ordre 1 ne dépend pas de la concentration =t;,, ne

change pas

Exercice VIII.S
RCOOH —RH+ CO;
no 0 0
ng-X X X

V étant le volume de CO; recueilli x=V. 107%/25

Le nombre de mole initiale ny=c.V/1000

Expérience 1

50.1073 . 1072 i
= =2.10" et ng==22".100=4.10" mole
25 1000
L it [RCOOH] Ng—y 21073 1 N
€ rappo - ES ==
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La moiti¢ [RCOOH] est convertie =le temps correspond au temps de demi réaction

t1,=58 mn

Expérience 2
1.6.10~2

-3
1x=22"-08.10"3 etny = .100 = 1.6.1073
25 1000
[RCOOH] _ 1 o
Le rapport ‘RCOOH], — 2 = le temps correspond au temps de demi-réaction

t1,=58 mn

2-t1» ne dépend pas de la concentration =réaction d’ordre 1

d[RCOOH] [RCOOH]0

V= ——— =k[RCOOH]=In RCoOH] = kt
[RCOOH] = B0y, ), = T2y =250, k=1.2.10> mn
Exercice VIII1.6
Ester +NaOH ___ Alcool+ eau
a a 0
a-X a-X X
- d[A]__—d(a—x) _ _ 2 dx _
V————Olt o k(a —x) o kdt
s . 1 1
Apres integration on a xa kt
t 0 180 240 300 360
x mol/l 0 2.6.10° 3.17.10° | 3.66.10° 4.11.10°
a-x 0 7.4.10° 6.83.10° | 6.34.10° 5.89.10°
1 0 135.13 146.41 157.72 169.77
a—Xx
(1 1 0.195 0.193 0.1924 0.193
k_t (a—x a) /

k=cste —=réaction d’ordre 2 |k=0.193 L/mol.s

Exercice VIII.7

m  4.5.107%
1-n0=— =

= 25107 = 10~2mole (masse C,HsNH,=45.10" kg)

_n0:10_2_
[Elo V 8314

1.2.10° mol/L

2-Concentration molaire

3-la pression initiale régnant dans le réacteur est donnée par

_neRT _1072.8.314.(460.12 + 273.15)
o7 v T 8.314.10-3
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P, = 7333 Pa

4-La valeur de Py peut étre déduite de ’examen du tableau p=f(t). En effet la décomposition totale

de ng moles d’éthylamine fournit en fin de réaction 2ny moles gazeuses

Po.V=nRT (t=0)
P.V=n.RT (t=cc) doi 1==2 =P =2 =120
P¢=73333 Pa
5- CoHsNHy(g) — CyHa(g) +NHs(g)
no 0 0
Nng-X X X nt=np+x

A T et V constants, la pression P est proportionnelle au nombre de moles gazeuses
Systéme initial PoV=n(RT

Systéme a I’instant t

C,HsNH, Pe.V=(ny-x).RT

systeme final (t)  Pt.V=(n¢+x).RT

Par suite Pe.V=n¢RT-xRT=P(V-(Pt-Py)V=[Py-(Pt-P¢)].V
P.=2Py-P;

On peut également raisonner en pression

C,HsNHx(g) —>CoHa(g) +NHs(g)

Py 0 0
Po-P P P
Pe=P,-P

Pt=YPi=Pi+P=P=Pt-Py d’ot  Pe=P;-(Pt-Py)=2P,-Pt

Exercice VIII.8

1-La réaction de substitution nucléophile peut étre d’ordre 1 ou d’ordre2. On remarque que les

: S 12
mesures sont effectuées pour x=a/2 correspondant au temps de demi réaction t

dépend des
concentrations initiales de réactifs. La réaction est d’ordre 2

2-Pour une réaction d’ordre 2, la constante de vitesse est en fonction de t" est donnée par

1
t1/2- a
En calculant la constante de vitesse, on obtient
t12(mn) 32 27 16 10.6
10 k (L.mol'mn™")  |4.17 4.12 4.17 4.19
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kmoy=4.16.10 L.mol ™ .mn"'

.- 11
3-Pour une réaction d’ordre 2 on a ;-;:kt

g . . . 100X : ., ,
Comme le pourcentage de réactif transformé est égal a — > on tire que la quantité transformée

60a_60.2
——=12M
100 100

Le temps pour effectuer cette conversion

t—l( 1 1)_ 1
" k\a—x a/ 4..16.1072

t=18 mn
Exercice VIIL.9
1- CeHs-N'=N,BFy —»C¢HsF  +BF; N,
A t=0 a 0 0 0 (Vn2)=0
At a-x X X X (V)t=x.V1=Vt
A t=oc 0 a a a (Vnp)x=a. V=V«

Vum: volume molaire dans les conditions expérimentales

2V _ Y g dion
@-x)(Vm VooVt
In —°_—kt
Veo Vit
t(mn) 0 50 100 140 250 300 oc
Vit 0 23.62 40.27 49.97 66..09 70.20 80
V-Vt 80 56.38 39.73 30.03 13.91 9.80 —
Ve ) ) ) ) )
In 1 0.349 0.699 0.979 1.749 2.099 \
Voo Vi
1 Voo -3 -3 -3 -3 -3
1 ~_ 6.98.10 6.99.10 6.99.10 6.99.10 6.99.10
Voo Vi
k=cste=Réaction d’ordre 1
k=6.99.10"mn"!
Le temps de demi-réaction t; /, = 1111(2—0.69/6.99.10'3
t"2=99 mn
3dn—=— =kt =In—- =In— =kt =t=—.In10
a—x 0.1a0 0.1 k
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t=329 mn
4-soit I’expression de la constante de vitesse
A T=350K ki=A.ePART!
A T,=360K ko=A.ePART?

ko,=2k; - Le rapport k,/k; peut s’écrire

k Ea,1 1
22 eRFTT
ky

k2 Ea , 1 1 8.32.1073.360.350
=In==—(G—5 Ba=—7F——.

k1 T1 T2) 10 In2

Ea=72.6 kJ/mol

Corrigé des Qcm du chapitre VIII

Qcm VIII.1

(Réponse B)
Le catalyseur agit en abaissant 1’énergie d’activation.

Qcm VIII.2
(Réponse D)

Ep = T—?ln% —E»=8.314.500.600/(600-500).1n(1.10.10°/9.51.10™)=1.75.10* kJ/mol
2= 11 1

Qcm VIIL.3

(Réponses B, D)

Réaction d’ordre 2=1/C-1/Co=kt =k=1/t.(1/C-1/Co)=(1/5-1/25)/2=0.2-0.04/2=0.16/2
k=0.08 mol.L"' .h"'=0.08/3600=2.222.10"mol.L"" s

t'2=1/(2.222.10°.25)=1800 s

Qcm VIII 4

(Réponse A)

Si la réaction est d’ordre 1 k=1/t(InCy/C)
k=1/5400(In.(0,0198/0.0183)=1.458.107s™!
k=1/15000(In(0.0198/0.0159)=1.462.107s""
k=1/21400(1n(0.0198/0.0145)=1.455.10"s"!
k=1/46800(In(0.0198/0.01)=1.459.10"s™!

k cste =réaction d’ordre k=1.46.107s"!
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Qcm VIILS
(Réponse C)

InCo/C=kt=k=1/t(In(Co/C))  k=1/(15.60)In0.62/0.52)
k=0.000195 s

tip=In2/k = 0.69/0.000195=3538.46/60=59.24 mn
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Chapitre IX: Les équilibres Acido-Basique
Rappel de Cours

1 Définition

a-Acide et base selon Bronsted (Bronsted Lowry 1923)

Un acide est un donneur de protons : AH + H,O —B0" + A
Une base est un accepteur de protons : B+ H,0 —®H +OH"

b Acide et base selon Lewis (Arrhenius-Lewis)

Un acide est un corps capable d’accepter un doublet électronique :

|H20 +|:|H+ R H3O+'

L- ----- -------------------J

H+ : Acide de Lewis

Une base est un corps capable de donner un doublet électronique

NH: : Base

Exemples de couple acido-basique
CH;COOH *— H'+CH;COO" couple CH;COOH/CH;COO
L’ion acétate CH3COO" est la base conjuguée de 1’acide CH;COOH

NH3+H™ > NH4' couple NH3/NH,"

11 s’agit d’une écriture symbolique. Un proton n’existe jamais a 1’état libre. Pour qu’un acide libére

un proton il faut la présence d’une base susceptible de capter le proton libéré et inversement.

¢ Ampholyte

Un ampholyte est un composé qui peut se comporter soit comme un acide soit comme une base. Les
solutions correspondantes sont dites amphoteres.

Exemple

H,0 —  H+OH  Couple 1 H,O/OH I’cau est ici acide

H,0+H —— H3;0" Couple 2 H,O/H;0" I’eau est ici base
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L’eau est un ampholyte ou une espéce amphotére, car il joue le réle d’un acide dans le couple
H,0/OH" et se comporte comme une base dans le couple H,O/H;O". Le caractére ampholyte se
traduit par la réaction suivante

2H,0 —— H;0"+OH"

1.1 Réaction acido-basique

Une réaction acido-basique implique deux couple acide-base conjugués qui échange des protons
Couple 1:Acide(1)/Base (1) Acide(1) = Base (1)+H"

Couple 2: Acide (2)/Base (2) Base 2)+H &=  Acide (2)

Exemples

CH;COOH+H,0 = CH;COO+H"

Acide (1)+Base (2) = Base(1)+Acide (2)

NH;+H,0 = NH;+OH

Base (2)+Acide (1) Acide (2)+Base (1)

Remarque: Une réaction acide-base implique toujours 2 couples acide/base différents.

1.2 Réactions totale et limitée
a. Réaction totale: Se fait jusqu’a épuisement du réactif limitant. Indiqué par I’équation-bilan par
une fleche. —>

b. Réaction limitée: En fin de réaction, aucun réactif n’a complétement réagit. Dans 1I’équation-
bilan, on utilise les doubles fléches =

Remarque: Lorsqu’on ne sait pas si la réaction totale ou limitée, on met toujours une double
fleche =

Exemple: Réaction de 1’ion ammonium sur 1’eau:
NH;" + H,0 = NH; + H;0'

En fin de réaction, il y a toujours des ions NH;" qui n’ont pas réagi avec 1’eau restante.

c. Etat d’équilibre : Lors d’une réaction limitée, 1’état d’équilibre est atteint lorsque les
concentrations des réactifs et des produits n’évoluent plus.

d. Déplacement d’équilibre: Si ’on modifie la concentration d’une ou plusieurs espéces d’un

systéme en état d’équilibre chimique, 1’équilibre est déplacé.

A+B = C+D
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Lorsque I’on perturbe un équilibre chimique en modifiant la quantité de mati¢re d’une espece qui y
participe, 1’équilibre est déplacé dans le sens qui va tendre a compenser (partiellement) la

modification apportée.

1.3 Force des acides et des bases

Lorsqu’un acide AH est mis dans I’eau, il se produit une dissociation:

AH+H,0= A +H;0" (Couple AH/ A")

2 b

La constante d’équilibre de dissociation de I’acide HA, appelée “Constante d’acidité Ka” s’écrit:
Ka=[H3;0"].[ A"]/[AH] ka: constante d’acidité

Lorsqu’une base A" est mise dans 1’eau, il se produit une dissociation:
A +H,0 =AH+OH

K, =[OH'].[AH] / [A"] kb: constante de basicité

Pour des raisons de simplicité dans les calculs on utilise: pka= -log Ka

Plus un acide est fort, plus I’équilibre est déplacé dans le sens 1 et par conséquent plus ka est grand,
plus pka est petit: Acidité croissante ka ;’ pka N

Une base est d’autant plus forte qu’elle capte plus facilement un proton H':

A"+ H,O =AH + OH pky = -log kyp

Plus une base est forte, plus 1’équilibre est déplacé dans le sens 1 et par conséquent plus k, du
couple acido-basique AH/A- est fort, plus le pkb est faible:

Basicité croissante Ky ; pky ™S

On a le produit ionique de I’eau: K,.Kyp = K. = 107" Alors: pk, + pky = 14

On utilise uniquement le pk, pour comparer la force des acides et des bases. Pour un couple acide-
base, plus I’acide est fort et plus la base conjugué est faible et inversement. On peut résumer tout

cela sur le schéma ci-dessous:

Base de plus pk:4
en plus Forte

K.V Acide de plus
en plus Fort
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2 Auto-ionisation de ’eau et le pH

2.1 Le produit ionique de I’eau
L’équilibre d’auto-ionisation de I’eau est : 2H,0 ==H30" + OH™ est caractérisé par une constante

d’équilibre Ke appelée “ produit ionique ” de ’eau.

Ke = [H;0+].[OH] = 10" mol’/L? a 25°C

Dans ’eau pure: [H30'] = [OH] = 10" mol/L donc le milieu est neutre.

Si on ajoute des ions H3O" I’équilibre d’auto-ionisation de 1’eau se déplace vers la gauche. Par
conséquent OH™ diminue.

Soit [OH] <107; il en résulte que [H30'] >10"" Alors le milieu est acide.

Si on ajoute des ions OH" I’équilibre d’auto-ionisation de 1’eau se déplace vers la gauche. Par
conséquent H;O" diminue.

Soit [H307] <107; il en résulte que [OH]> 107 Alors le milieu est basique.

2.2 Notion du pH

Le pH est une grandeur sans unité. Un indice qui permet de mesurer I’activité de 1’ion hydrogene
dans une solution.

Pour un milieu donné, le pH est en fonction de la concentration en ions hydronium H;0". 11 est
donné par la relation suivante: pH = -log [H;0"]

Un milieu acide contient donc plus d’ions hydronium H;O". Un milieu basique en revanche compte
plus d’ions hydroxyles OH".

De méme on peut définir le pOH d’une solution basique: pOH= -log [OH']

Puisque: [H;0'].[OH]=10"* mol*/1* = pH + pOH = 14 = pH = 14 - pOH

Une solution acide si sa concentration en ions [H3,O+]>10'7 mol/l = pH <7

Une solution basique si sa concentration en ions [H30'1<107 mol/l = pH >7

Une solution est neutre si sa concentration en ions [H3O+]=[OH']=10'7 mol/l = pH=7

23 Mesure du pH
Pour mesurer le pH d’une solution on utilise des:
- pH-métre

- ou des indicateurs colorés.

2.4 Loi de conservation de 1a masse

La masse totale des produits apparus au cours d'une réaction chimique est égale a la masse totale
des produits qui ont disparu.

L'application de cette loi permet notamment de calculer les quantités de matiere dans les dosages
acides-bases.
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3 Calcul du pH des acides et des bases

-Acide fort : Un acide fort est totalement dissoci¢ dans I’eau.

AH+H,0 — A +H;0"

Ca: concentration en H;O" alors

pH= -log Ca= -log [H30"] (IX.1)
-Base forte : Une base forte est une base qui se dissocie totalement.

BH + H,0 —BH" + OH'

Cp: concentration en OH" alors: pOH= -log C,= -log [OH']

Or:pH+pOH=14 =

pH =14 +1log Cy IX.2)
-Acide faible : Un acide faible est un acide qui se dissocie faiblement.

AH +H,0 =A +H;0" et : 2H,0= H;0" + OH

Il s’agit d’une réaction équilibrée:

[H;07]=[A]

[AH] =Ca (I’acide est faible, il est donc trés peu présent).

Grace a ces équivalences, on peut exprimer la constante d’acidité de la maniére suivante:
Ka=[H;0".[A]/[AH]

Ka= [H;0'/[AH] = [H;0"]=VKa. Ca = pH= -logv/Ca Kal]

pH= -log (ka)"* (Ca)"”* =pH=-1/2 log Ka— Y log Ca

pH=1/2 (pka — log Ca) (IX.3)

-Base faible : Une base faible est une base qui se dissocie faiblement.

B+H,0 = BH +OH et:2H,0 =  H;0 +OH

11 s’agit d’une réaction équilibrée:

[BH'] = [OH]

AD[B] = Cy (la base est faible, il est donc trés peu présente).

Grace a ces équivalences, on peut exprimer la constante de basicité de la maniere suivante:
Ky=[BH'].[OH]/[B]

Alors: Ky= [OHY/C, = K,,.Cp = [OH]* = Ke*/[H30"] (Ke=[H;0'].[OH], il faut faire apparaitre
[H;0')).

[H30']* = ke*/(ke/ka).C, = [H30'T* = ke. ka/C,,
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[H;0'] =+/(ke.ka)/Cbh = pH= -log [(ke.ka)/Cp]"?
= pH= -(log ke ”+ log ka” -log Cy"?)
alors le pH d’une base faible est :

pH=7 +1/2 Pka +1/2 log C, (IXx.4)

3.1 Coefficient de dissociation

La force d’un électrolyte peut étre caractérisée par son coefficient de dissociation ionique ou degré
de dissociation appelé a.

o= nbre de moles dissociés a 1’équilibre/ nbre de moles dissoute initialement O<a<1
AH+H,0 &= A+ H;0"

At=0 C 0 0
A I’équilibre teq  C(1-a) Ca Ca

Ka = (C.a)*/C(1-a) = C.a*/1-0 on néglige o devant 1 |o= (ka/C)"*

Remarque

Savoir si un acide est fort ou faible : A partir du pH, on calcule [H;0".

Si [H3;0'] = concentration C de I’acide, alors I’acide est fort. Si [H30']< C, alors I’acide est faible.
Savoir si une base est forte ou faible : A partir du pH et du ke, on calcule [OH]. Si [OH]=

concentration C de la base, alors la base est forte. Si [OH] < C, alors la base est faible.

3.2 Les solutions Tampons

On appelle solution tampon, une solution dont le pH varie peu lorsque l'on ajoute de faibles
quantités d'acides ou de bases. Elles peuvent étre fabriquées en utilisant un mélange équimolaire
d'un acide faible et de sa base conjuguée et inversement.

Leur pH est calculé avec la relation:

pH = pK, + log [Base] /[Acide] (IX.5)

Les solutions tampons sont peu sensible a la dilution, leur pH varie trés peu quand on ajoute une
quantité d’acide ou de base forts.

Le pouvoir tampon max est celui d’une solution contenant la méme quantité d’acide et de base
conjuguée et inversement [Acide] = [Base], le pH est alors égale au pKa.

pH =pK,

Exemples de solutions tampons
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- mélange équimolaire de CH;COOH et CH;COONa
- mélange équimolaire de NH; et NH4Cl

De nombreux milieux naturels sont tamponnés: le sang, la salive, les sucs gastriques, le lait...

4 pH des solutions salines:

4.1 pH d’une solution d’acide fort et de base forte

HCI+ NaOH — NaCl + H,0O

Acide fort + Base forte —®Sel + Eau

En solution aqueuse, il y a dissolution totale du sel: NaCl (s) —Na'(aq) + Cl'(aq)

CI': base conjuguée (trés faible) de ’acide fort (HCI), il ne participe a aucun équilibre chimique.

Na': I’acide conjuguée de la base NaOH, il est trés faible (inerte), n’a pas de réactivité.

= | pH (NaCl) =7 le milieu est neutre a 25°C

4.2 pH d’une solution de base faible et d’acide fort

HC1 + NH; —»NH,Cl

Acide fort + Base faible — Sel

En solution aqueuse, il y a dissolution totale du sel: NH4Cl NP, + CI

Cl base conjuguée (trés faible) de ’acide fort (HCI), il ne participe a aucun équilibre chimique.
NH,": ’acide conjuguée de la base faible NH3, il est trés faible (inerte), n’a pas de réactivité.

pH(NH,CI1) = pH(NH,") = pH acide faible

=| pH =1/2(pKa-logCa)

4.3 pH d’une solution d’acide faible et de base forte

CH3COOH + NaOH —»CH;3;COONa + H,0

Acide faible + Base forte —Sel + Eau

En solution aqueuse, il y a dissolution totale du sel: CH;COONa  GB;COO aq) + Na'(aq)

Na': I’acide conjuguée de la base faible NHj, il est trés faible (inerte), n’a pas de réactivité.
CH3COOH + H,0= CH;COO™ + H;0"

CH;COQ': base conjuguée (faible) de I’acide faible CH;COOH, elle a une réactivité.
pH(CH3;COONa) = pH(CH3;COQ") = pH base faible

— | pH =1/2(Pk, +14+log C)
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4.4 pH d’une solution d’acide faible et de base faible

CH3;COOH + NH; —H3;COONH4

Acide faible + Base faible — Sel

En solution aqueuse, il y a dissolution totale du sel: CH;COONH; —EHsCOO + NH,"
CH;COQO" base conjuguée (faible) de I’acide faible CH3COOH, elle a une réactivité.

NH," I’acide conjugué de la base faible NHj, il est trés faible, il a une réactivité.

=Le mélange est une solution faiblement acide ou faiblement basique.

=Le pH de la solution est voisin de 7.

—| pH =1/2(Pk, + Pky)

4.5 Les indicateurs colorés
Les indicateurs colorés acido-basiques sont des substances dont la couleur dépend du pH du milieu
dans lequel ils se trouvent. Ce sont des acides faibles ou des bases faibles. La zone de virage est

I’intervalle du pH duquel I’indicateur change de couleur.

Indicateur coloré Couleur acide Zone de virage Couleur basique
Héliantine 3.1-44 Jaune

Vert de bromocrésol Jaune 3.8-5.4
Bleu de bromothymol Jaune 6.0-7.6
Rouge de crésol Jaune 7.2-8.8

Phénolphtaléine Incolore 8.2-10.0 Rose
Rouge d’alizarine 10.0-12.0 Jaune
Carmin d’indigo 11.6-14.0 Jaune
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Exercices du Chapitre IX

Exercice IX.1

Un médicament liquide contient de 1’acide acétique CH3;COOH a une concentration de 5 % en

masse. Le poids molaire de 1’acide acétique est de 60 g/mol. La densité de la solution est de 1,05
g/mL.

1-Calculer la concentration molaire de 1’acide acétique dans la solution.

2-Déterminer le pH de la solution en supposant que I’acide acétique se dissocie partiellement dans

I’eau. (Ka de I’acide acétique = 1,8x107)

Exercice 1X.2

Calculer le pH des solutions aqueuses suivantes:
1-Une solution de HC1 0.2N

2-Une solution de NaOH 0.1M

3-Le pH du mélange

-0.5L de HC1 0.1N+1.51Lde HC1 0.2M

0.5L de HC1 0.1N+0.5L de NaOH 0.1M

4-100mL d’une solution aqueuse contenant 0.224g de lactate de sodium (pKa de ’acide lactique
3.8).

-50ml de lactate de sodium et 200ml d’une solution 5.10°N en acide lactique

5-Le pH du mélange

-1L de CH;CHOHCOONa 0.1M+1L de CH;COOH 0.1 M

-1L de CH;CHOHCOONa 0.1M +1L de HC1 0.1 M

-1L de CH;CHOHCOONa 0.1M +0.5L de HC1 0.1 M

Exercice 1X.3

Quels sont les pH des solutions obtenues par mélange de volumes égaux des solutions 0,2 M

suivantes:

a HC104 + HCl pKa (HCIO4) =- 9,9 ; pKa(HCI) = -3,7.
b HCOOH + KCI pKa (HCOOH/HCOO") = 3,8.

¢ KOH + NH; pKa (NH,;/NH3) =9.2.

d NH; + NH4Cl pKa (NH,;'/NH3) = 9,2.

Exercice IX.4
L’acide nitreux HNO; est un acide faible. Sachant qu’une solution aqueuse 0,1M de cet acide a un

pH égal a 2,15.

a-calculer sa constante de dissociation Ka
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b-En déduire son coefficient de dissociation o

c- Quel serait le volume de soude NaOH a 0,2M nécessaire pour neutraliser 50ml d’acide nitreux
HNO, 0,1M.

d- A la solution initiale d’acide nitreux HNO,, on ajoute une solution de nitrite de sodium NaNO,
0,2 M.

1) Quel est la nature de la solution.

2) Quel est le pH de cette solution

Exercice IX.5

On prépare une solution tampon de pH = 4,5 a partir d’acide acétique CH;COOH de pKa =4,8 et
d’acétate de potassium CH3;COOK.

1- Calculer les concentrations de CH;COOH et CH;COO'.

2. Comment préparer 1 litre de solution tampon NH3/NH4Cl de pH = 9,22 et dont la concentration
totale soit 0,15M ? On donne Kb(NH3) = 107

Exercice IX.6
On dispose de 20ml d’une solution A contenant 2.10~ mole d’acide méthanoique HCOOH. Son pH

est égal a 2.35

1-Calculer les concentrations de toutes les especes présentes dans la solution A

2-Calculer la valeur du pKa de I’acide méthanoique

3-Pour obtenir une solution B de pH égal a 3.7, quel volume de soude NaOH de concentration
0.2mol/I faut-il ajouter a la solution A.

4-La solution B est étendue a 1litre. Quel est le pH de la nouvelle solution ?

5-Pour obtenir une solution C de pH égal a 5.5, quelle masse de soude solide faut-il ajouter a la
solution B ?

6-Pour obtenir une solution D, dans laquelle 1’acide méthanoique a été totalement neutralisé, quel
volume de soude de concentration 0.1mol/l faut-il ajouter a la solution B?

7-Quel est le pH de la solution D?

Exercice IX.7

Lors d’un effet musculaire, I’organisme produit de 1’acide lactique HA (le pKa du couple HA/A ™ est

a 37°C, pKa;=3.9); cet acide est présent dans le sang ainsi que différents couples acido-basiques
régulateurs tels que CO, (aq)/HCO3™ dont le pKa a 37°C est pKa,=6.1
Un sang normal de pH=7.4 contient 27mmol.L"'d’hydrogénocarbonate HCO5™. Par suite d’un effort

violent, ce sang recoit une masse d’acide lactique évaluée a 360mg (MM acide lactique=90g/mol).
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Le volume sanguin est d’environ Slitres. On admet que cet acide réagit uniquement avec le couple
régulateur CO;(aq)/HCO3

1-Calculer la concentration [CO5(aq)]o du sang normal

2-Ecrire I’équation chimique de la réaction acido-basique correspondante, calculer sa constante
d’équilibre

3-Calculer les concentrations en CO,(aq) et HCO5". En déduire le pH du sang

4-On ajoute a la solution précédente 0.36g/L d’acide salicylique (aspirine, notée CH; pKa;=3.5,
Minohire=180g/mol). En supposant que cet acide se dissocie compleétement dans 1’eau

a-Calculer la concentration de H;O" libérée

b-Quel sera le pH de la solution? Montrer qu’a ce pH il est légitime de supposer que CH est
complétement dissocié.

c-Quel serait le pH si la méme réaction aurait lieu dans 1’eau pure

Ocm du Chapitre IX

Qcm IX.1

On met 0,2 mol d’ion carbonate CO5*"dans 1 litre d’eau, sachant que le pKa du couple HCO5"CO5*
est de 10.33, le pH de la solution est:

A. 12.8
B. 11.8
10.33
9.33

m YO

Aucune réponse n’est correcte

Qcm IX.2

On ajoute la base conjuguée d’un acide fort a une solution tampon constituée d’un mélange

équimolaire d’un acide faible et de sa base conjuguée.

A. La solution finale sera légerement plus basique B- le pH final ne dépendant que du rapport
des quantités molaires initiales de la base ajoutée par rapport aux constituants du tampon.

B. La solution finale sera beaucoup plus basique D-Le pH final ne dépendant que la
concentration résiduelle de la base ajoutée apres réaction avec I’acide faible.

C. Le pH ne variera pas.

D. Le pH ne dépend que des pKa du couple acide faible / base conjuguée et du pKg de la base
conjuguée d’acide fort ajoutée a la solution.

E. Aucune réponse n’est correcte
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Qcm IX.3

A. Une solution tampon peut étre composée d’une base forte et de son acide conjugué.

B. Une solution tampon est considérée comme efficace si son pH se situe entre pKa+2 et pKa-
2.

C. Les solutions tampons ont un role négligeable dans la plupart des systémes biochimiques.

D.

Le pH du sang est maintenu constant grace au couple H,CO3 /HCOj5

E. Aucune réponse n’est correcte.

Qcm I1X.4

On recherche la concentration d’une solution d’HCI. Pour cela on effectue un titrage acido-basique
de 10mL de cette solution avec du NaOH de concentration C = 0,1 mol.L"'. On trouve un volume a
I’équivalence de 10 mL. Quelle est la concentration en HCI ?

C=0.1M

C=02M

C=1M

C=0.5M

Aucune réponse n’est correcte

Qcm IX.5

L’acidité d’un composé organique est

mo0w >

A. Influencée par la nature d’un substituant

B. Indépendante de I’emplacement d’un substituant

a

Augmente avec I’augmentation du pKa

©

Indépendante de la mobilité de H

o

Aucune réponse n’est correcte
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Corrigé des exercices du Chapitre I1X

Exercice IX.1

1. Calcul de la concentration molaire de 1’acide acétique dans la solution

Nous savons que la solution contient 5 % en masse d’acide acétique, ce qui signifie que pour
chaque 100 g de solution, il y a 5 g d’acide acétique.

Masse d’acide acétique dans 100 g de solution=5 g

Masse totale de la solution = 100 g

Calcul de la masse de la solution dans 1L (1000 mL) :

d=psotution/Peas Pear=lg/em’ = pyoluion=1.05g/cm’

Mgolution=1.05.1000=1050g

Calcul de la masse d’acide acétique dans 1 L de solution :

Puisque la solution contient 5 % d’acide acétique, la masse d’acide acétique dans 1 L de solution
est:

Masse d’acide acétique=5%x1050 g=0,05x1050 g=52,5 g

Calcul du nombre de moles d’acide acétique dans 1 L de solution :

N=52.5/60=0.875mol =C=n/V  V=IL = (C#+0.875mol/L

2. Calcul du pH de la solution
L’acide acétique est un acide faible et se dissocie selon I’équation :
CH;COOH +H,0 —CH;COO+H;0"

_ [CH3CO00 —].[H30+]
[CH3COOH]

En supposant que la dissociation de I’acide est faible, nous faisons 1’hypothése que la concentration
de H" et CH;COO™ a I’équilibre est x. a I’équilibre la concentration CH;COOH est 0.875-x et les
concentrations de CH;COO et H;O" sont x

X2

~ 0875 —x

Puisque Ka=1.8.10°  nous faisons 1’approximation 0.875-x=0.875  x étant trés petit par rapport

a0.875

ka

2
1.8. 10—5=ﬁ —x=3.97.10"mol/L

pH=-log[H;0"] pH=-log(3.97.107)

pH=2.40
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Exercice 1X.2
a-HClI+ HbLO — H30++ Cr

pH=-logC —=pH=-log0.2

pH=0.69

b-NaOH — Na'+OH"
pH=14+log[OH | =pH=14+log0.1 = |pH=13

2-pH du mélange
a-0.51 de HC1 0.IN +1.51 HCl 0.2N
nH30"=0.5.0.1+1.5.0.2 =nH30"=0.35 mole dans 2L de solution =[H30"]=0.175mol/L

pH=-1l0g0.175 = pH=0.757
b-0.5L de HC1 0.1N +0.5L de NaOH 0.1M
na=Ca.Va=0.1.0.5=0.05mole

nb=Cb.Vb=0.1.0.5=0.05mole np=nb la neutralisation est totale =>pH=7

c-100mL d’une solution contenant 0.224 g de lactate de sodium MM=112g/mole
Lactate de sodium CH3;-CHOH-COQO™ base faibe

pH=7+1/2(pKa+logC)

n=m/M=0.224/112=2.10"mole C=n/V=2.107/0.1 = C=2.10"mol/L
pH=7+1/2(pKa+logC) =pH=7+1/2(3.8+l0g2.10?) |pH=8.05
d-50ml de lactate de sodium+200ml d’acide lactique 5.10°N
Npase=Cp. V4=2.107.50.10°=10"mole

nAcideZCa.Va=5.10'3.200.10'3=10'3m01e = solution tampon, formé d’un acide faible et sa base
conjuguée en concentration égales, ce qui correspond a la ‘2 neutralisation de I’acide par une

base forte

- [Base] — —
pH=pKa+tlog Tcide] = | pH=pKa=3.8

3-le pH du mélange
a-1L CH;CHOHCOONa 0.1M +1L de CH;COOH 0.1M

Acide faible+sa base conjuguée = solution Tampon

pH=pKa+log % =pH=pKa+log [[C C}::C};%I;CC%%E]
pH=pKa+log§:1g:2 = pH=pKa=3.86
na=Ca.Va=0.1.1=0.1mole

nb=Cb.Vb=0.1.1=0.1mole C=Ca.Va/Vt=0.1/2=5.10"mol/l
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b-CH3;CHOHCOONa+HCl — CH3;CHOH+NacCl
0.1 0.1 0 0
0 0 0.1 0.1
On ajoute autant de mole d’HCI =la totalité du sel a été transformé en acide =pH est celui

d’un acide faible

pH=1/2(pKa-logC) C=Ca.Va/Vt=Cb.Vb/Vt

C=0.1/2=5.10"mol/L pH=1/2(3.86-10g5.107%)= [{H=2.58

¢-CH;CHOHCOONa + HCl ¥“—C H;CHOHCOOH+ NaCl

0.1mole 0.05mole 0 0
0.05 0 0.05 0.05
-On a ajouté 0.05mole de HCIl soit la moiti¢ du nombre de moles de lactate on a donc transformé la
moitié du sel de sodium en acide lactique, soit a nouveau
[CH;CHOHCOOH]=[CH3CHOHCOOQO |=>solution tampon
pH=pKa=3.86
Exercice 1X.3

a Apres mélange, la concentration finale de chacun des composés est égale a 0,1 M.
Ces deux acides forts (HC1O4 et HCI avec pKa < 0) sont totalement ionisés dans 1’eau.

Il s’agit d’un mélange de deux acides forts. Le pH de la solution est calculé a I’aide de la formule

pH = -10g (CHC104 + CHCI) = -IOg(O,l + 0,1) = 0,7

b- L’acide formique HCOOH se comporte comme acide faible (pKa — pCa = 2,8 > 2) et KCl est un

sel neutre. Par conséquent, seul HCOOH acide faiblement dissocié fixe le pH

PH=" (PK, — logC,)=> (3.8 — log0.1) = 2.4

c- KOH étant une base forte et NH; une base faible. L’ionisation de NHj est négligée, le mélange se
comporte comme une solution de base forte KOH de concentration

C,=0,IM= | pH=14 +1log C, = 13

d La solution contient un mélange équimolaire d’acide faible (NH,") et de sa base conjuguée (NH3).

C’est un mélange tampon

[NH;]
[NH

pH = PK, + log
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Exercice IX.4

HNO, est un acide faible : HNO, + H,O —» NO, + H;0"

a Calcul de Ka : HNOs est un acide faible donc
pH=1/2(pKa-logC,)=2.15

d’ou pKa=2pH + logCa=22,15+logl0" = 3,3 or pKa = - logKa

Ka=10-pKa=5.10"*

b Coefficient de dissociation : o =,/ Ka/C

a= 220 6=0.089
10

c Le volume de NaOH a ajouter : A la neutralisation, on a toujours le nombre de mole de 1’acide est
¢gale au nombre de mole de la base donc na = nb c'est-a-dire que

Ca.Va=0(C,.V, = Vb=CaVa/(C,=0,1.50/0,2=25
Vp=25mL

d 1- on ajoute une solution de nitrite de sodium a la solution initiale :

NaNO, —>NO,+ Na"
C’est-a-dire on ajoute des ions NO2- a la solution initiale ¢’est a dire on ajoute la base conjuguée de
I’acide HNO2, on obtient par la suite une solution tampon.
2 le pH des solutions tampons est donné par : pH = pKa + log[base conjuguée] / [acide]
pH = pKa + log[NO27] / [HNO,] = 3,3 + log 0,2/0,1 = 3,6
pH=3.6

Exercice IX.5

a- Le pH des solutions tampons est donné par la relation suivante

pH = pKa + log[base conjuguée] / [acide]

pour le couple CH;COOH / CH3COO™ on a I’équilibre suivant :

CH;COOH + H,0 — CH3;COO" + H;0"

Le rapport des concentrations est : log[ CH;COO™ ]/ [CH;COOH] = pH — pKa=-0,3

pH=3,6

d’ou [CH;COO7/ [CH;COOH] = 10"=0,5
b- préparer 1 litre de solution tampon NH3/NH4Cl

NH; + H;O—>NH, +OH et NH4Cl —NH, "+ CI’
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Donc on obtient une solution tampon NH," / NHj, le pH de cette solution s’écrira de la maniére

suivante:

pH = pKa + log [NH;] / [NH,'] = 9,22

On calcul tout d’abord le rapport des concentrations comme précédemment, on trouve :
[NH;]/[NH4']=0 et [NH3] + [NH;]=0,15

A partir de ces deux équations, on calcule les concentrations on trouve :

[NH3] =0,07327 et [NH4'] = 0,7673

Il faut introduire dans une fiole jaugée de 1 litre 0,07327 mole de NH; et 0,0767 mole de [NH,'] et
ajuster avec de I’eau pour obtenir une solution tampon de 1 litre de pH=9,22 et de concentration
0,15M

Exercice 1X.6

1-HCOOH+H,0 —HCOO™ +H;0"

Les espéces présentes sont donc HCOOH, HCOO', H3;O' et OH

Calcul des différentes concentrations

[H30']=107"=4.47.10>mol/L

[OH-1=10"%/[H;0"1=2.2.10"* mol/L

L’¢lectroneutralité nous permet de calculer [HCOO']

[HCOOJ+[OH]=[H30]

[HCOO]=[H;0"]-[OH]=4.47.107-2.2.10 "% (négligeable)=| [HCOO]=4.47.10 mol/L

La conservation de la matiére nous donne
Co=[HCOOHJ]+[HCOO] =[HCOOH]=C,-[HCOO]
[HCOOH]=2.107/(20.107)-4.47.10° = |[HCOOH]=9.55.10mol/L

2-Pour calculer le pKa, on utilise le pH d’un acide faible

pH = %(pKa —logCy)= pKa=2pH+logCy

=| pKa=3.7

3-Pour avoir pH=pKa nous devons nous placer a la 1/2 neutralisation
2.107 acide méthanoique

10 mole de NaOH =nb=C,.V,
Vy=nb/Cb=107/0.2=5.10"L = Vp=5mL

4-Nous sommes au point de demi-équivalence, donc en présence d’une solution tampon. Une des

propriétés de telle solution est que son pH ne varie pas par dilution
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_ _c ATl [A7] L
5-pH = pKa + log—S.S[AH] 3.7+log[AH] = [AH]—63.096
La réaction entre 1I’acide méthanoique et la soude conduit au bilan

HCOOH+ OH" — HCOO" +H,0O

t=0 107 x 10°
t 10°x ¢ 107+x
- -3
[A7] _ 1074% 63096 = x=9.69.10"mole
[AH] ~ 1073-x

Sachant que la masse molaire de NaOH=40g/mol —=la masse de soude ajoutée est de

m=38.8mg

6-pour neutraliser completement 1’acide il faut ajouter 10”mole de soude en plus par rapport & la
question 3 soit 2.10”mole au total

Vy=nb/Cy=10.10"> Vy=10mL

7-Nous avons une solution de base faible puisque 1’acide a ét¢ complétement transformé en sa base

conjuguée
1
pH=7+ > (pKa + logC)

1l ya 2.10 mole de HCOO dans (20+10+5) mL de solution
C=2.10"/35.107=0.057mol/l

pH=1.244

Exercice 1X.7
1-Pour obtenir la concentration en CO, (aq) du sang normal, on applique la relation du couple

CO»(aq)/HCO;

€037 [HCO3]o

pH = pKa+log [Cozadl, = log [Cozadle =pH-pKa

—7.4-6.1= log 123 o 13 Mo 1hC0,1=27.10°M
[CO2aq]o [CO2aq]o

[CO2qlo=1.35.10"M

2-L’acide lactique est symbolisé par HA, on peut écrire la relation suivante:

HA+HCO s ——" H,0+ COx(aq) +A”

C0,aq+2H,0 <> HCO; +H;0" Ka=[HCO;-][H;0 /[COsaq]
HA+ H,0 — A+ H;O" K.i=[A][H;O0')/[HA]
= |K===1.58.10"
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3[COnaql=?  [HCOs]=?
HA+HCO5 '-—*A'-I-COzaq-l- H,O

L’effort physique produit 360mg d’acide lactique dans le sang, soit en nombre de mole.

__macide_0.36__ 3
M o0 4.10”mol

_nacide lactique_ 4.10—3__ 4
Cacide lactique Vsang S 8.10"M
Ona HA+ HCO;y —» A"+  COjq+t H,0
Initialement  8.10% 2.7.107 0 1.35.107
Aprés réaction € 2.7.10%-8.10* 8.10* 1.35.10°+8.10™

Donc [CO,]=2.15.10°M
[HCO5]=2.62.10"M
On a en solution un mélange d’acide faible (CO,aq) et sa base conjuguée [HCO3'] donc c’est une

solution tampon

[HCO3-] _ 2.62.1072
[CO2aq] :pH—6.l+10g2.15_10_3

pH=pKa+log pH=7.18

4 a-Calculons la concentration de I’acide salicylique CH ajouté

Com=022=2 10°M
M 180

En supposant que 1’acide est complétement dissocié selon 1’équation
CH+ H,0 —>A+H;0" donc la solution libére 2.10°M ions H;0"
b-pH de la solution

HCOs + CH —»COjaq+ C+ H20

En solution 2.62.10%  2.10°  2.15.107
Aprés addition  2.42.10% 0 4.15.10°

- [HCO3-] 2.42.10-2 —
pH—6.1+log—[Cozaq] = 6.1+ log 21510 3 =| pH=6.86

pour calculer le rapport des espéces CH et C™ présentes a pH=6.86

- Vlogl=! - -]
pH=pKa(CH/C )+10g[CH] =6.86=3 .5+log[CH]

—[C)/[CH]=2290
[CT+[CH]=100

[C]=0.04% et [CH]=99.96%

On constate qu’il est légitime de supposer CH completement dissocié en solution a ce pH
c-dans 1’eau pur, puisqu’il ya dissociation totale,pH de la solution CH est définie par

pH=-log[H;0"]=-log2.10"* | pH=2.69
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Corrigé des Qcm du Chapitre IX

Qcm IX.1

(Réponse B)

Base faible pH=7+1/2(pKa+logC)=7+1/2(10g0.2+10.33)=11.8

Qcm IX.2
(Réponse C)
Le pH final ne variera car la base ajoutée est une base faible la base conjuguée d'un acide fort, qui

n'affecte pas le pH.

Qcm IX.3

(Réponse D)

Qcm IX .4
(Réponse A)

Au point équivalent on a NaVa=Nb.Vb le nombre d’équivalent gramme égal a 1=CaVa=Cb.Vb
Cb=0.1M

Vb=Va=10mL=>Ca=0.1M

Qcm IX.5
(Réponse A)
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