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e 1 Atomes, molécules et
concepts quantitatifs
fondamentaux

Rappels théoriques

1.1 Structure de I'atome, isotopes et ions
a) Constitution de I'atome

L’atome est constitué :

e d’un noyau tres dense chargé positivement ;

e d’électrons chargés négativement ; les électrons sont désignés par le symbole e~ ; chaque
électron porte une charge égale 2 —e, avece = charge élémentaire = 1,6022 x 107'°C

Le rayon du noyau est 100000 fois plus petit que celui de 'atome.

Le noyau contient :

e Z protons chargés positivement et représentés par le symbole p* ; chaque proton porte
une charge égale a +e ;

e N neutrons électriquement neutres et symbolisés par n°.

Ces particules sont appelées nucléons. Les propriétés des particules constitutives de
I’atome sont reprises dans le tableau suivant :

Particule Symbole Masse (kg) Charge (C)
Proton pt 1,672 621 923 69 x 10727 1,602 176 634 x 10719
Neutron n® 1,674 927 498 04 x 10727 0

Electron e 9,109 383 7015 x 1073! -1,602 176 634 x 10719

Z est appelé numéro ou nombre atomique et est caractéristique de 1’élément.
Le nombre de masse A est lasommede Zetde N:A=Z + N

Dans un atome électriquement neutre, le nombre d’électrons doit aussi étre égal a Z.

b) Isotopes

Deux isotopes d’'un méme élément possedent des nombres identiques de protons mais
des nombres différents de neutrons. Par exemple, pour ’élément carbone (Z = 6), il existe
deux isotopes stables pour lesquels N = 6 et N =7 (A =12 et A = 13). L’isotope de
carbone pour lequel A = 14 est radioactif.

© Dunod - Toute reproduction non autorisée est un délit.



Chapitre 1 » Atomes, molécules et concepts quantitatifs fondamentaux

On utilise le symbole complet suivant pour décrire un type d’atome : 4 X ot X est le
symbole de I'élément (H, He, Li, etc.). Exemples : '2C et 12C.

c) lons

Lorsqu’un ou plusieurs électrons sont enlevés de la couche électronique de valence de
l’atome, il en résulte une entité chargée positivement appelée cation. L’ajout d’un ou plu-
sieurs électrons dans cette couche de valence meéne a la formation d’une entité chargée
négativement appelée anion.

1.2 Le tableau périodique des éléments (TPE)

Dans le tableau périodique, les éléments sont classés horizontalement (périodes) selon
le nombre atomique Z croissant et verticalement selon la similitude des propriétés
chimiques (familles ou groupes).

nombre atomique Z

symbole de I'élément

Bérylium
o1

‘élément
masse atomique (u)

Sodium | Magnésiom Auminium | Sicom osphore | Sour Chiore n
2299 24,31 X 28,09 39,95
08 0
Poussim | Godum | | Sondum | Thane | Vamodum | Chome | Manganise | e | Cobat | Nekel | Guwe | Znc | Gallom | Germanium «
39,10 40,08 s
08 0
& K 5 5
Rb s Sr ¢ i Xe E
Aubidiom | Stronium voim | Zicoum | Nobium | Mobbdine | Technétum | Ruhénium | Rhodium | Palladium Gadmium | Indm o Xinon

85,47 87,62 88,91 91,22 92,91 95,95 (98] 101,07 106,42

Bismuth
208,98

Polonium
209)

Yiterbium
173,05

Thulium
168,93

marium | Europium

3 z 13 Im 15
Md No
Les familles (ou groupes principaux) portent les noms suivants :
1 (Ia) Alcalins (sauf H) 16 (VIa) Sulfurides
2 (IIa) Alcalino-terreux 17 (VIIa) Halogenes
13 (II1a) Terreux 18 (VIIIa) Gaz nobles
14 (IVa) Carbonides 3al10 Métaux de transition
(Ib a VIIIb)
15 (Va) Azotides
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o Rappels théoriques

1.3 Masse des atomes et des molécules ; unité de masse
atomique
Les masses des atomes et des molécules exprimées en kg sont extrémement petites.

Exemples : M = 1,9926467 x 1072° kg

— —26

a) Définition de I'unité de masse atomique (u)

lu-= lmlz = 1,660538921(73) x 10727 kg
12 %€

Par conséquent : m |, c= 12 u exactement.
6

2,6560179 x 10726
1,660538921 x 10~%7
La masse d’'une molécule est simplement la somme des masses de ses atomes :

Autre exemple : Mgy = =15,994915 u.
8

masse moléculaire = somme des masses atomiques

b) Isotopes et masse atomique pondérée

La masse d’un élément correspondant a un mélange naturel d’isotopes est la moyenne des
masses des isotopes, pondérées par leurs abondances relatives. C’est la valeur indiquée
dans le TPE.

Exemple : composition du carbone : 98,93 % (12C) ; 1,07 % (';C).

= B9 104 2T 13,003355=12,010736 u = 12,01 u.
100 100

mc

1.4 Mole, nombre d’Avogadro, masse molaire

a) La mole

Pour dénombrer de maniere pratique les quantités de matiere intervenant dans les réac-
tions chimiques, les chimistes ont défini une unité qui correspond a un nombre précis
d’atomes, de molécules ou d’ions : la mole, dont le symbole est mol.

La mole est I'unité de quantité de matiere du systéme international d’unités (SI). Une
mole contient exactement 6,02214076 x 1023 entités élémentaires. Ce nombre, appelé
« nombre d’Avogadro », correspond a la valeur numérique de la constante d’Avogadro,
N,, exprimée en mol~! : N, = 6,02214076 x 10?* mol~!. Dans les exercices, nous
arrondirons toutefois N, 2 6,02214 x 102> mol ",

La quantité de matiére exprimée en mol est notée n.



Chapitre 1 » Atomes, molécules et concepts quantitatifs fondamentaux

b) Nombre de particules N
La relation entre le nombre de particules V et la quantité de matiere n est donnée par :

N:nNA

c) Masse molaire M
La masse molaire d’'une substance est la masse d’une mole de cette substance. Elle est
notée M et s’exprime en g - mol~!. Sa valeur numérique est la méme que celle de la masse
atomique ou moléculaire correspondante.
Exemple : M = 12,01 g- mol~!

La quantité de matiére n, la masse m et la masse molaire M sont reliées par la relation :

m
n=—
M
En résumé :
x N, (mol™! - mol™
N PN ) 7 (mol) X M (g - mol™) @
nombre d’entitts ———— quantité de matiecre @~ —————p masse
+ N, (mol™) +M (g - mol™)

d) Volume molaire d’'un gaz V,,

Dans les conditions normales de température (0°C ; 273,15 K) et de pression
(101325 Pa ; 1,01325 bar ; 1 atm) le volume d’une mole de gaz est égal a :

V., =22,41x1073m?3 -mol~! = 22,41 L - mol~!

1.5 Ecrire et pondérer une équation chimique

Au cours d’une réaction chimique, des réactifs subissent une transformation pour former
des produits. Le nombre d’atomes de chaque élément impliqué dans une telle transfor-
mation chimique est conservé. D’autre part, I’électroneutralité impose que le nombre total
de charges électriques soit également identique au niveau des réactifs et des produits.

En pratique, la réaction chimique est donc décrite par une équation chimique dite
pondérée (ou équilibrée), dans laquelle les proportions des réactifs (écrits a gauche de la
fleche de réaction) et des produits (écrits a droite de la fleche de réaction) sont indiquées
par des coefficients appelés coefficients steechiométriques placés devant les formules
chimiques.

Considérons la réaction de synthese de I’eau comme exemple :

Réactifs Produits
2Hy + Oy - 2 H,0(,

ce ce . r‘(‘
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Exercices de base

On a donc bien conservé le nombre d’atomes pour les éléments hydrogene et oxygene
intervenant dans cette réaction chimique :

4 atomes H 2 atomes O

¢ € “

e

e Exercices de base

2 atomes O

4 atomes H
@ @
e €

Exercice 1

Solution

Le nombre atomique de 1’élément uranium est égal a 92. Déterminez le nombre de pro-
tons, d’électrons et de neutrons pour les différents isotopes 233U, 233U et 235 U.

Le nombre atomique Z de I’uranium étant égal a 92, le nombre de protons p* et d’électrons

e~ pour les trois isotopes est égal a 92.

Pour ’isotope 233U, le nombre de neutrons N s’obtient 2 partir du nombre de masse
A = 234 et du nombre atomique Z = 92 :

N=A-7Z=234-92=142

De méme pour 23U : N = A— Z = 235-92 = 143
Pour I'isotope 238U : N = A— Z = 238 - 92 = 146

Exercice 2

Complétez le tableau suivant pour les atomes neutres de certains isotopes en vous aidant
du tableau périodique des éléments :

a) b) ) d)
Symbole complet de 8Fe

Pisotope

Nombre de protons p* 38 82

Nombre de neutrons n” 50 30
Nombre d’électrons e~ 24
Nombre de masse A 208
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Solution

a) Pour le fer Z = 26 : il posséde donc 26 ptet 26 e™.
Comme A = 56, N = 56 — 26 = 30 : il posséde donc 30 neutrons n°.

b) Le nombre de p* vaut 38. Le nombre d’électrons est donc aussi égal a 38 et Z = 38
correspond a I’élément strontium.

A =Z+ N =38+50 = 88. 1l s"agit de I'isotope 88 du strontium 5§ Sr.

¢) Le nombre de p* vaut 82. Le nombre d’électrons est donc aussi égal a 82.
Z = 82 correspond a I’élément plomb.

N = A-Z =208 — 82 = 126. Il s’agit de I'isotope 208 du plomb 25 Pb.
d) Le nombre d’e™ étant égal a 24, il en va de méme pour le nombre de p*.
Z = 24 correspond a I’élément chrome.

A =Z+ N =24+30 = 54. 1l s’agit de I'isotope 54 du chrome 3 Cr.

En résumé :

a) b) ©) d)

Symbole de I’isotope S Fe 88Sr 28pp scr
Nombre de protons p* 26 38 82 24
Nombre de neutrons n® 30 50 126 30
Nombre d’électrons e~ 26 38 82 24
Nombre de masse A 56 88 208 54

Exercice 3

Complétez le tableau suivant en vous aidant du TPE :

3

) b) 0 d
Symbole 323+

Nombre atomique Z 16 10

Nombre de p* 25
Charge de I’ion -2 +2
Nombre d’e” 10

Nombre de n’ 16 12 30

Solution

a) Le symbole complet nous indique qu’il s’agit de I’'ion chrome (III) dont la charge est
égale a +3. Le nombre atomique de 1’élément chrome est égal a 24 et son nombre de pro-
tons est donc aussi égal a 24.
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e Exercices de base

Le nombre d’électrons est obtenu en soustrayant 3 de 24 étant donné qu’il y a 3 charges
positives en exces.

Le symbole indique un nombre de masse A de 52 :
N = A-Z =52-24=28.1lyadonc 28 neutrons n°.

b) Le nombre atomique de 1’é1ément recherché est 16 : il s’agit de I’élément soufre S qui
posseéde 16 protons p*.

La charge de I’ion étant —2, il faut compter 16 + 2 = 18 électrons e™.

Le nombre de neutrons étant égal a 16, on déduit le nombre de masse

A =16 +16 = 32 et le symbole complet est : $25>".

¢) Le nombre atomique de 1’élément recherché est 10 : il s’agit de 1’élément néon Ne qui
posseéde 10 protons p*.

Le nombre d’électrons étant également égal a 10, il s’agit de I’atome neutre de 1’élément
néon.

Le nombre de neutrons n® étant égal 212, on déduit le nombre de masse

A =10+ 12 = 22 et le symbole complet est : 73 Ne.

d) Le nombre de protons p* de I’élément étant égal a 25, nous déduisons le nombre ato-
mique aussi égal a 25.

La donnée relative a la charge de 1’ion nous permet de déduire le nombre d’électrons qui
dans ce cas est en défaut : 25 — nombre d’électrons = +2. Le nombre d’électrons est par
conséquent égal a 23.

La somme du nombre de p* et du nombre de neutrons n® nous donne le nombre de masse
A: A =25+ 30 = 55. Le symbole complet pour cet ion est donc : 33 Mn2*.

En résumé :

Symbole de I’isotope $2Cr3t 3282- 2ZNe $iMmn2*
Nombre atomique Z 24 16 10 25
Nombre de p* 24 16 10 25
Charge de I’ion +3 -2 0 +2
Nombre d’e™ 21 18 10 23
Nombre de n° 28 16 12 30
Exercice 4

Le deutérium ZH est un isotope naturel stable de ’hydrogéne. Déterminez le nombre
total d’électrons, de protons et de neutrons dans une molécule de sulfure d’hydrogeéne
deutérée TH, 3¢S.
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Solution

Pour chacun des atomes de deutérium nous avons 1 proton et 1 électron et pour le soufre
nous avons 16 protons et 16 électrons.

Total : 18 protons et 18 électrons.

Nombre total de neutrons :

2 fois 1 pour les atomes de deutérium et (34 — 16) = 18 pour le soufre donc 20.

Exercice 5

Indiquez a quelle famille du TPE (nom et numéro) les éléments suivants appartiennent :
strontium, gallium, sélénium, xénon, brome. Dans quel état d’agrégation existent-ils a
une température de 20 °C ? Forment-ils des ions ? Justifiez et indiquez le symbole des
ions monoatomiques formés.

Solution

Le strontium est un solide, il appartient a la famille des métaux alcalino-terreux (2 ou
IIa). Il posséde deux électrons de valence et peut former I’ion positif Sr2*.

Le gallium est un solide appartenant a la famille 13 ou IIla des métaux terreux. Il possede
3 électrons de valence et peut former I’ion positif Ga3*.

Le sélénium est un élément solide non métallique appartenant a la famille des sulfurides
(16 ou VIa). Pour compléter sa couche de valence comportant 6 électrons, il va en prendre
deux et former I’ion négatif Se’~.

Le xénon est un élément gazeux appartenant a la famille des gaz nobles (18 ou VIIIa). Sa
couche de valence comportant déja 8 électrons, il ne formera pas d’ions.

Le brome est un élément liquide non métallique appartenant a la famille des halogenes
(17 ou VIIa). Il possede 7 électrons de valence et pourra former un ion chargé négativement
Br~.

Exercice 6

Calculez la masse atomique moyenne pour I’élément calcium Ca pour lequel nous
connaissons les valeurs des masses atomiques des différents isotopes ainsi que leurs
abondances respectives :

Isotope $Ca

: 40 42 43 44 46 20
stable 20Ca 20Ca 20Ca 20Ca 20Ca (radioactif)
Masse

atomique | 39,962591 | 41,958618 | 42,958767 | 43,955481 | 45,953693 | 47,952534
: (W)

§ Abo(n;)ance 96,941 0,647 0,135 2,086 0,004 0,187

. (4]
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Solution

Pour obtenir la masse atomique correspondant a 1’élément calcium, il faut calculer la
moyenne pondérée des masses atomiques des différents isotopes.

26,941 +41,958618 x 0’637 + 42,958767 x 01’:)?)5

me, = 39,962591 x +

2,086 +45,953693 x 0,004 + 47,952534 x 0.187
0 0 100

43,955481 x
mg, = 40,078 u

La valeur ainsi obtenue pour la masse atomique de 1’élément calcium est proche de celle
de I'isotope le plus abondant 39 Ca.

Exercice 7

Complétez le tableau suivant pour les isotopes stables du néon sachant que sa masse
atomique moyenne est égale a 20,180046 u.

Isotope stable #0Ne 2INe #Ne
Masse atomique (u) 19,992440 20,993847
Abondance relative (%) 90,48 0,27

Solution
Pour obtenir 1’abondance de Iisotope 23 Ne, nous calculons la différence :

100 — 90,48 — 0,27 = 9,25 %
Nous savons donc que :

20,48 +20,993847 x 0,27 + My X %25
0 100 e 100

20,180046 = 19,992440 x

A présent, nous pouvons calculer la masse atomique de cet isotope en tenant compte
de la masse atomique moyenne de I’élément Ne et des masses atomiques des autres
isotopes :

90,48 0,27

20,180046 —19,992440 x —20,993847 x
0 100

x 100

o Ne 9,25
Mo, = 21,991383 u = 21,99 u
10
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Exercice 8

La bouillie bordelaise est un fongicide préparé a base de chaux éteinte (ou hydroxyde
de calcium) de formule Ca(OH), et de sulfate de cuivre pentahydraté de formule
CuSO, - 5H,0. Ces deux substances sont dissoutes dans un volume donné d’eau.
Calculez la masse moléculaire de ces deux composés.

—
“~
(2

Solution

Dans les exercices de ce type, nous utilisons toujours, sauf mention contraire, les masses
atomiques moyennes (fournies dans le TPE) vu que ces composés sont constitués d’un
mélange naturel d’isotopes.

Megon), = Mea +2Xmg +2xmy = 40,08 +2x16,00 +2x1,01 = 74,10 u
Pour le calcul de mc50,. 51,0 il faut tenir compte du fait que le point dans la formule ne

correspond pas a une multiplication, mais au nombre de molécules d’eau présentes par
« entité » de CuSO, au sein de la structure cristalline de ce solide.

mCuSO4»5H20 = mcu + ms + 4 X mO + 10 X mH + 5 X mo
Meuso, 5,0 = 63,55+ 32,07+ 916,00 + 10 x 1,01 = 249,72 u

Exercice 9

¢ Calculez la quantité de matiére correspondant 2 150,0 x 1024 atomes d’or.



