Composition de |’ atome

Un atome, ou encore élément chimique, est composeé
de 3 particules élémentaires. Le noyau est formeé de
neutrons et de protons. Autour du noyau "gravitent"
les électrons. L'ensemble des électrons sappelle le
"nuage électronique’.

Particules| Symbole [ Charge g (Coulomb) | Masse m (kg)
A =- — -31
électron e = -1,602x10°19 me = 9,109x10
Op = = -27
proton p p_ 1,602x10°2 mp = 1,673x10
neutron | n =0 m, =1,675x10°%’

Remarques: ° le coulomb (C) est I'unité de charge électrique
* eest le symbole de la charge € ectrique éémentaire
e=1,602x1019C
« |e proton et e neutron sont appel és des nucléons.

Symbolisation d'un éément chimique

X : symbole de I'élément chimique

A : nombre de masses nombre de
particules du noyau

Z: numéro atomigque nombre de
protons

Caractéristiques

un atome est éectriquement neutre. |l possede donc
le méme nombre de protons que d'électrons.

Un éément chimique est défini par son numéro

atomique Z

| sotopes

Les atomes qui ont le méme nombre atomique Z mais
des nombres de masses différents sont des i sotopes.

Exemples

Elément Hydrogene Carbone
1 2 12 1 14
Isotopes| (H | H iH* 6C 2C GC*
deutérieum tritium, carbone 12 carbone 14
% é(lians le (eaulourde) hydrogéne 3 carbone 13
. | 99,98 0,02 artificiel| 99,29 0,71 0,005

* éément radioactif

Un proton ou un neutron est environ 2000 fois plus
lourd qu'un électron. C'est pourquoi toute la masse
d'un atome est concentré en son noyall.

Exemple
Numéro atomique Z=13
27 Nombre de masses A=27
Al Nombre de protons = Z = 13
13 Nombre de neutrons=A-Z = 14

Nombre d'électrons=7Z = 13

|ons monoatomiques

Un atome qui perd ou gagne un ou plusieurs
électrons n'est plus neutre mais chargé. C'est un
ion monoatomique

Exemples

Na"; AlI3*; F; 0%

OH- n'est pas un ion monoatomique

Exemples

Al : dluminium Z=13, ce qui fait 13 éectrons.
La structure éectronique de I'aluminium est : (K)2 (L)8 (M)3

Fe: fer, Z=26, ce qui fait 26 électrons.

Fe: (K)2 (L)8 (M)14(N)?

la couche N contient déja des électrons car il faut remplir la
sous-couche 4s avant la sous-couche 3d.

02 : ion oxygeéne, Z=8 (8 protons), ce qui fait 8+2=10 électrons.
0% 1 (K)?(L)8

Structure électronique
La structure électronique décrit la situation de chaque
électron d'un éément chimique.

Les électrons d'un atome sont répartis en couches,
nommeées dans l'ordre K, L, M, N, ... ou humérotées
n=123,....

Chaque couche peut contenir au maximum 2n?
électrons.

Une couche se divise en sous-couches nommeées s, p,
df, ...

Couches K

L
Sous- 2
couches S—— g

3
/ S/ /
Nombre maximum E% p% i

d'électrons par couche d d
et sous-couche f f
Couches  Sous-couches Nb total
nomNbe  de Ordre de ramplissage
K 2 2 des électrons sur les
couches et les sous-
L 2 couches
p6 8
M S% Remarque
d10 18 la derniére couche ou sous-
couche d'un élément
N 2 chimique n'est pas nécessaire-
p6 ment pleine. Tout dépend du
d10 nombre d'é ectrons quiil pos-
f14 32 | sde
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Notion de stabilité d' un atome

Un atome vatoujours configurer sastructure éectronique
detelle sorte qu'il soit le plus stable possible.

Les atomes les plus stables sont les gaz rares dans le
groupe 18 du tableau périodique. 11 est presque
impossible de les faire réagir.

Electrons de valence

Les éectrons de la couche la plus externe sont appelés
électrons de valence ou éectrons périphériques. Ce sont
eux qui vont permettre les liaisons entre les différents
atomes d’ une molécule.

Structure électronique des gaz rares

He: hélium, Z=2, (K)2 Remarque : hormis

I'y a2 électrons périphériques. I"hélium, toélus lesgaz

Ne: néon, Z=10, (K)? (L)® rares ont 8 dectrons

I1'y a8 éectrons périphériques. Fg,:ggeﬂ'rqules'dD ou
. _ 2\8 (M8 |nom regiede

Ar: argon, Z=18, (K)~ (L)® (M) I’ octet” .

I1'y a8 électrons périphériques.

Kr: krypton, Z=36, (K)? (L)® (M)*¥(N)®

I1'y a8 électrons péripheriques.

Liaisons covaentes

Pour atteindre la structure électronique du gaz rarele
plus proche dans e tableau périodique, un atome peut
mettre en commun ses éectrons célibataires avec ceux
d un autre atome. Ceux sont les liaisons coval entes.
Lavalence d'un atome est le nombre deliaisons qu'il
est susceptible de former.

Exern p |,eS : Structure de Structure de Lewisdans ~ Structure de
La m0| ecu|eS d’ eau Lewisde lamolécule(la couche Lewisdugaz rare
|"atome seul. périphérique est pleine).  le plus proche.
He” %0« oH He Hi He!
° -2 -
Mises en commun el 101 INel

d’ électrons célibataires
Représentation compacte : H,0
Représentation éclatée: H—O—H

Le dioxygene O,
L’ oxygene peut %ormer une seule liaison covalente.
<O©O> Représentation éclatée: O=0
N Il s'agit d’ une double liaison covalente.

Mises en commun
d’ électrons célibataires
Lamolécule d’ acéthylene (éthyne) : C,H,
Le carbone possede 4 électrons célibataires.
H—C=C—H
Laliaison C-C est une

()
He oCe »Ce #H Aty
e« triple liaison covalente.

Regle de I’ octet

L ors des réactions chimiques, les atomes
perdent ou gagnent des électrons afin

d’ acquérir la structure électronique du gaz
rare laplus proche dans le tableau périodique,
soit huit électrons périphériques (un octet).

pour atteindre cette structure éectronique stable, un atome a
deux possibilités:

- perdre ou gagner des électrons pour donner un ion;

- partager des é ectrons avec d'autres atomes pour former des
molécules.

Classification périodique

L e tableau a été configuré de telle sorte que:

-les éléments d'un méme groupe ont le méme nombre
d'électrons de valence. |Is ont également les mémes
propriétés chimiques,

-I'élément alafin d'une période atoujours huit
électrons périphériques. Les autres éléments
réagissent de facon a tendre vers cette structure
électronique.

Quiatres groupes ont des noms particuliers:
- groupe 1 des alcalins,
- groupe 2 des alcalino-terreux;

Représentation de Lewis

Lareprésentation de Lewis décrit |I'état des électrons
de valence qui sont soient célibataires, soient par
doublets.

Ceci permet de connaitre le nombre de liaisons que
pourraavoir un atome avec d'autres ou encore lesions
susceptibles d'étre créés.

Exemple

Les électrons ont tendance a rester célibataires. On peut
représenter un octet par quatre cases aremplir par des électrons.
Dans une case il peut y avoir au maximum un doublet soient
deux électrons.

Al: duminium, Z=13, soient 13 électrons

Structure électronique: (K)2 (L)8 (M)3

Lacouche périphérique M contient 3 électrons, soient 3 électrons
célibataires.

Représentation

‘Al GeLewis

PP .

La structure du gaz rare la plus proche est celle du néon.
L'aluminium aura tendance a perdre ses trois é ectrons
périphériques pour donner Iion Al3*,

S: soufre, Z=16, ce qui fait 16 éectrons

Structure éectronique: (K)2 (L)8 (M)8

Lacouche périphérique M contient 6 électrons, soient 2 doublets
et 2 électrons célibataires.

/ e célibataire
Onplaceles4 4 B -
premiers électrons .Sl Representanon
o [0 [ [ | =4 deLewis
On place les deux derniers AN d
oubl et
®o[*[* [* |

La structure du gaz rare la plus proche est celle de
|'argon. Le soufre aura tendance a gagner 2

- groupe 17 des halogénes; éectrons pour donner I'ion S% ou a créer 2 liasons.
- groupe 18 des gaz rares.
Chimie Lewis - liaison covalente janvier 1996
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Corps simples

L es corps simples sont des mol écules composées d’ un
seul @ément chimique.
Exemples: He, Ne, H,, O,, F, ...

Corps purs

L es corps simples sont des mol écules composees d’ un
seul élément chimique.

Exemples: He, Ne, H,, O,, F, ...

H,0 est un corps pur, %: H o €st un corps pur.

Un mélange de H,0 et de C4H,y n’ est pas un corps pur.

Volume molaire des gaz

A température et pression données, |le volume occupé

par une mole de gaz est indépendant de la nature de ce

gaz. C'est le volume molaire V..

On définit les conditions “normale” de température et

de pression (c.n.t.p.) :

e température “normale’, 6 =0 °C

« pression “normale’, p = 1,013.10° Pa

Dans ces conditions, le volume molaire d un gaz vaui :
Vi, =22,41.molt

Remarque: 420 °C, le volume molaire d’ un gaz vaut
24 1.mol-1, mais ce ne sont pluslesc.n.t.p.

Lamole et le nombre d’ Avogadro

Lorsqu'il faut faire un dosagetres précis, il estimpossible
de le faire en comptant le nombre de molécules. 11 faut
utiliser une autre grandeur al’ échelle humaine :
lamole.

symbole: n - unité: mole (mol)
Quelle que soit la molécule, une mole de ce produit
représente 6,022137.10%% molécules.
Lamole défini une quantité de matiere.
Exemple: 1 mole de He contient 6,022137.10% atomes d’ hélium.
1 mole de HoO contient 6,022137.10%° molécules d eau.

Ce chiffre 6,022137.10%° s appelle la constante
d’ Avogadro et a pour symbole : Naou Al

A = 6,022137.10%

Densité d'un gaz
m M,

m : masse du vol. de gaz considéré
Mg : masse du méme volumed'air.

Masse molaire

Lamasse molaire d’ un corps pur est lamasse d’ une
mole d’ entités é émentaires de ce corps pur.
symbole: M - unité: gramme par mole (g.mol™)
Lamasse molaire moléculaire s obtiend en additionant
les masses molaires des atomes composants lamol écule.

Exemple:
hydrogene : M, =1 g.mol-1; oxygéne: Mg =16 g.mol -1;
MHzO = MO + 2MH =16+21=18 g.m0|'1.

Rdation entrevolumemolare et quantité demeatiere

n : quantité de matiere (mol)
V=nV, V : volume de I’ échantillon gl)
V, : volume molaire (I.mol™)
Exemple

La quantité de matiére contenue dans un volume V=1,3 | de
dihydrogéne dans les conditions normal es de température et de
pression, est : V, 13

n =
H2 v 224

m

Rg. : le volume peut encore s exprimer en m3 (1 ml = 1 cm3)

=58.10"° mol

Solution molaire (exemple)

Une solution molaire de 0,1 M d’ un produit veut dire
gue 0,1 mole de ce produit a é&té dilué dans 1 litre
d eau.

Equation bilan

Loi de Lavoisier

Au cours d'une réaction chimique, la somme des
masses des réactifs disparus est égale ala sommes
des masses des produits formés.

Autre fagon d exprimer laloi de Lavoisier : lamatiére se conserve,
elle ne peut ni disparaitre, ni se créer.

Exemple réactifs produits
N y 02 + 2 H2 —_ 2 H20
Synthése de I’ eau Gz gar liquide

Cette équation est équilibrée. Les é éments sont en méme quantité
dans les réactifs et les produits.

Relation entre masse molaire et quantité de matiere

n : quantité de matiére (mol)
m=nM m : masse de |’ échantillon (g)
M : masse molaire (g.mol™)
Exemple

La quantité de matiere contenue dans m =0,2 g de calcium de
masse molaire M = 40 g.mol 1 est :

=92 5.10° mol
40

= _mCa
Ca
MCa

Exemple:

formation de sulfure de fer Fe + S FeS

solide solide solide

Mélangeons trés intimement 28g de poudre de fer et 16g de soufre.
Calculons les quanités de matiere.

nFe:%ZZ_SZO,SIT[ﬂ &2520,5”0'
M. 56 Mg 32
L es quantités de matiére introduites sont égales, ce qui correspond
al’ éguation-bilan. Nous avons mélangé 0,5 mol de Fe avec 0,5
mol de S pour obtenir 0,5 mol de FeS. On dit que les réactifs ont
été introduits dans des proportions stoechiométriques.

ng =

Chimie
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