AMS 105
CHIMIE APPLIQUEE
MATERIEL DE COURS
PRECIS

DEPARTEMENT DE SCIENCE MILITAIRE APPLIQUEE
COLLEGE MILITAIRE ROYAL DU CANADA

Premiere édition Avril 2015



Remerciements

Le Département de science
J. Durbin qui a rédigé ce précis

militaire appliquée désire remercier Mme

Deborah



CONTENU DU PRECIS

0. Les nombres en sciences 1
|. Matiére et atomes 12
1. Matiére et transformations 12
2. Th®orie de | 6at ome 19
B.Propri ® ®s dodéun at ome 32
4. Tableau périodique des éléments 41
5. Etats de la matiére et gaz 51
Il. Composés chimiques 59
6. Moles et masse molaire 59
7. Nomenclature chimique 67
8. Liaisons chimiques 73
9. Forces 93
lll. Réactions 98
10. Réactions chimiques 98
11. Reéactions nucléaires 110
12.Sti chi om®tri e 113

13. Solutions 123



TABLE DES MATIERES

SECTION 00 LES NOMBRES EN SCIENCES..........coo i eeeemr e 1
0.1 TYPES U NOMDIE  .oeeiiiiiiee et rremmr et e e e e e e e e e s e mmmenr e e e e eeeeeaeeesssessvmmmnnrssesseeeeeaaasesessssmmnn 1
0.2 EITEUIS 08 MESUIE ...eiiiiiiiiiiiiie e ettt immmms et e e e e ettt e e e e s smmmeme e+ 4 skttt e e e e 1a sttt e e e e e enbte e e e e s amm 1

O 2200 R O o ¢ = o3 1 o] o 1R RSPRPRNN I
0.2.2 Erreur expérimentale PP~ SOt
0.2.3 INCEILITUTR ..ottt e o4 e s s mmnmmmns e et e e e e e e e e e s smmmmmmnns s s s e e e e es L s
0.2.3.1 Exemple .. 3
Auto - questlonnalre O 2 3 3
Auto -questionnaire 0.2.3 9 Reponses ettt omm——— 444444 —— 11111824 ¢ e £ 144111 r e
0.3 Chiffres srgnlflcatlfs .............................................................................................................. 3.
0.3.1 Définition . 3
0.3.2 Exemple .. PP
0.3.3 Regles pour determrner Ies chlffres srgnrfrcatlfs S
0.3.4 Comment arrondir les nombres décimaux OO PPPPPY
0.3.5 Opérations avec des chiffres significatifs 5
0.3.6 Nombres purs et ratios définis PP PP P PP PSSP PPN o B

0.4 Notation SCIENLTIGUE  ...iiii it mmmmr e e e e e e e e e e e e s e s b mmmmr e e e e e aeeeeeesannnns 5.
0.4.1 Définition . . PSSP PUUPPPRR > |
0.4.2 Regles de Ia notatron screntrflque . U PP PP PPUPPPPPPPPPPPN o I
0.4.3 Opér atrons avec des nombres en notation screntrfrque ....................................... G..

0.5 Syst me internadt..onal..dd.uni.t.®s..[(.Sl.)....-6
0.5.1 Définition . U PURPP S RRRPUPPRRPPPRRRY o S

0.5.2 Ordres de grandeur PP P PP PPPP S RPRY 4

0.6 UNITES 0B MESUIE ...eeiiiiiiiiiiiiie e et ettt e e e ettt e s emmmmns e e e e e e se b e e e e e e e s mmmmme s e s s se e e e e e ennsee e e smmmm 8
0.6.1 FACLEUrS A€ CONVEISION  ....uuiiiiiiiiiiieeeeesimcmmmmmseeeeeeeeeeeeessmmmmmmmm s see e s s e e e

Auto -questionnaire 0.6.1 ............... OO PR P U PP PPPUPPPRRPRUPPPRE - JO
Auto -questionnaire 0.6.1 9 Reponses ettt ——— 111t 4444+ 44414111118 et
0.6.2 Unités de temperature 10
0.6.2.1 Kelvin.. 4114444 m———— 4444411111 Smm— 1111133344444 o £ 2444001100 ¢ smmmmmennt o 0 o]
0.6.2.2 Degrés Fahrenhert S I 0 §

0.7 Manipulation des EQUALIONS  ...couuiiiiiiieeiiiee s ceeem ettt vmemm e sbe e e nb e emmem e 10
0.7.1 Exemples... et mmmmmmmmt e e e e e et eee et emmmmmeems s s rrnbnnnnn s smmmmmmmm s e e eeeeeees L

0.8 Stratégies de resolutron de problemes .......................................................................... 11

SECTION I8 MATIERE ET ATOMES ......ccuiiioueiteeeetemeemeeeeeeete e eeessssssmammss s steesanssseesens s 13
CHAPITRE 18 MATIERE ET TRANSFORMATIONS . .....cviovitiiite st ceememe s e s 13
1.1 Définitions .. TSRS S5 S
Auto -questio nnaire 1 1 OO PP PO PP O P PP PPPPPRRPPPPPPPP - S8
Auto -questionnaire 1.1 6 Reponses N 172 S
1.2 Eléments.. 15
1.3 Representatron des eIements SRR L.
1.3.1 FOrmMuIES CRIMIQUES .....eeeiiiiiiiie e e sttt st 24224444 bt £ttt 44+ smmmmmmne e o2 2« LD
Auto -questionnaire 1.3.1 .............. e 1  mmmsmsmss 58885 st £ 5555555555505 mmmmmmnns + LD
Auto -questionnaire 1.3.1 9 Reponses
1.3.2 Réactions chimiques 16
1.3.3 Etat d€ 1@ MALETE  ......coceviivieeoeseseses s st e s 225 e 0o LB
1.4 Transformations de la matrere PSSR O 4




1.4.1 Transformations physiques .........ccccccvvernnm Sy
1.4.2 Transformations chimiques 18
AULO -QUESHIONNAITE L1.4.2 ...oiiiiieiiee e e e e it s sttt e e+ s smmmmmmms 2222444200115 s 5555555222+« 4 smmmmmmns « LD
Auto -questionnaire 1.4.2 9 Reponses PSP UPPPURPPRPPPRN  ~
1.5 La méthode SCIENtIfIQUE  ...ccooii i et smmmmmmmme e e e emeemmeemr e e e LD
1.5.1 Biais... . RN £ I
CHAPITRE2 6THEORIE ATOMIQUE ........................................................................................ 20
2.1 Théorie atomique de DaltOn  ..........uviiiiiiiiii i eeeeeeemere e s s a2 200
2.2.1 La théorie .............. SRR 0 I
2.2.2 Postulats de la theorle atomlque de Dalton (avec Ies correct|ons modernes) .......... 20
2.2 Découverte des particules subatomiques et du NOyau — ...oceeveeeeiiiiieee e 21..
2.3 Théorie atomique de BONI ...t cemmmmmmme e v e e e e e e e D e
2.3.1 La théorie . . ¢t emm——— 1114441111 ¢ mm———— £ 1€ 4441511 ¢ A £ 111554441111 ¢ e 415105444110 ¢ e D,
2.3.2 Orbites des electrons Y4

2.3.2.1 DEFINItioN .....oeveeveiiiii s e R ettt ————— e n e BBt

2322Diagramme des ni vea.ux. d o) ®ne .. gJ (Bt e el D
2.3.3 Energie quantifiée 24

B @ 15 o1 r= 1L TRTPRYo SO

241 Deflnltlon et £t f £ s ettt t e 8t £ £ £ £ £ £ £ 5§ 5§ 5§ 5 mm Rt £ £ £ £ £ £ £ 5551558 mmmmnt £ 5555515151515 e L)
2.4.2 Capacité des orb|tales ¢ em——— 11t £ 4444 £ 444141111115 ¢ it 522t 414+ 41 e 2D
2.4.3 Ordre de remplissage des orb|tales ettt EE e eea bt m———— 44111ttt 4 ¢ smmmmms 554441t e e+ smmmmnmns s 2,
2.5 Configuration ElECITONIQUE  ...coeoieiiiiii e ecereeeeer s emmmmmmmme e e e e e e e s e emmenn s 2o
2.6 Modéle atomique de Schrodinger e eeeteeiiteeeeeeeesimmmmmmmmressssssstsssss mmm—————eeeeeeeeesinannliO
2.7 Etats fondamentaux et exCités des atOMES  ....c.ccccveveeveveeeerimeemeems e emmmnmemn e 280
2 A R - {1 1o T PRS2 -
2.7.2 Energie quantlflee ) © B8

2. 7.3 Relaxation ........cccccccoviiiviimmemmm s e ¢4 4444444 o £ 4411111555444 et £ 244244141t D)
Auto -questionnaire 2.7 .............. PSP PUUPPPPPPIPPPPPPPIR. | § I
Auto -questionnaire 2.7 9 Reponses ettt ettt n—— 111ttt ¢+ st 444444141 s s s e ne e e QO s
2.8 Spectre electromagnethue 31
2.8.1 Propriétés .. SRR, ¥4
2.8.1. 1 L on g u.e.u.r. dﬁande . 72
2.8.1.2 Energie 32

B2 S 2 T o 11T = P RSSRC 724

2.8.2.1 DATINITION oivviiiiieiii it e e et e s+ it e+ 22222+ 2+ e £+ 25550 s 2551 s £+ 25 s 22220 s e DL s

2.8.2.2 Spectre ViSIDIE ........occuiiiiiiiiet e e s SRR v-
2.8.3 Spectre do®mi s..s..i...o..n e'r doabcnr pt J..a.n........33
2.8.3.1 Spec tred6®m13510n33
2.8.3.2 Spectre..diabsorpli O w34
CHAPITRE3 8 PROPRIETES DES ATOMES.......cuotiiiiiiriimmemescseteieie e smmmmms s esesesesesnenes 35

3.1 Propri®t ®s...d.0.U.N el 0. M. oo 3D

Auto -questionnaire 3.1 .................. 35
Auto -questionnaire 3.1 6Reponses e i i i D
3.2 Représentation des éléments 36
Auto -questionnaire 3.2 ............... TP PP P PPPFPPRPPPPRRPRIG o T
Auto -questionnaire 3.2 6Reponses ettt ettt e ——— 111ttt ¢+ emmmmnnn £ 2444444411t e s e e e e oD Do n
3.3 CoUCNE 0 VAIENCE ..o ettt emmmmmmmms et emmmmmmmm e e e
IR LYo (o] 01 PP TT R URPPPPRPRNES. ¥ AP
3.5 MASSE IMOYEINE  .iiiiiiiiiiiieeiit s cmrnm s s e e e e e eeaae s smmmm——ns s e e e e e e sss e smmmm—nr e e e e e e et s smmmmmmns DD
I R0 A 0T 10 T1 T o PSPPI PURRNC o
3.5.2 Abondance naturelle et E oo hE et m——————— 1t 4441111 £ ¢ ¢ o115 44411115 ¢ ¢ e 15444111154 emmmmn s A



3.5.2.1 Terre... TP PUURC 12
3.5.2.2 Espace . OO EPPR PR PPPPPRIC 1 |
Auto questlonnalre34 635 et eeeee e mm——— e 1n 1ttt 1 s s 515555252224 ¢ smmmmmnmt+ <+ #4415 0 0000 ¢ smmmmmmmes 1+ S0
Auto -questionnaire 3.4 83.50 Reponses U EEPRRRRR” |0 §
3.6 lons.. 40
3.6.1 Deflnltlon PO OP OO PRPRPRRNY |0 |
3.6.2 Calcul de la charge ettt s——— 441111111 ¢ s 1115 s et 444444 st 444411000 ¢ s 10 DL
Auto -questionnaire 3.6 .............. OO PP PPPPPPPPROY: 3 N
Auto -questionnaire 3.6 & Reponses .
3.7 £tat d.d.o.xy.da. t o T USSR 7
3.8 Radioactivité 43
3.8.1 DETINITION 1oiiiiiiiieeeiiiieee e commmmmms et e e ettt e st 222242512+ 2+ st 44224512422+ st 522225 10022+ smemmmmmnfFiD
3.8.2 Demi -vie . Y -
CHAPITRE 6 TABLEAU PERIODIQUE DES ELEMENTS45
4.1 Elaboration du tableau périodique PP P PP PP PPPPPPPPPPPPRPPR Lo I
4.2 Le tableau périodique moderne OO PPPPPPPPPPPRRRRY” |
G =T 0T [ o] (= PP PUPRRTRPPRIT | o JO
4.4 Rangées et colonnes PSPPI ¥ 438
4.4.1 Colonnes : Electrons de valence R ¥
4.4.2 Rangées : Nombre de couches electronlques PP PP OPPPRPRPUPRY ¥ A8
Auto -questionnaire 4.4 ............... smm——— 1111444 4444151111 smm———— 11111112104t t ommmmmn s 12 s 00 e B e
Auto -questionnaire 4.4 6Reponses ettt —— 1114 e ¢t 424ttt 1 1 s« 11 e e s DB e
4.5 Blocs périodiques ............. Y. 1o |
4.6 Détermination de la conflguratlon electromque PO PPPPPPPPPPPR = 0
4.6.1 Configuration COMPIBTIE  .oeiiiiiiiiie ettt e+ttt 6 e+ 100 DO
4.6.2 Configuration en forme abrégée et et eeeteeeeieiettsssemmmmmm——tttttteeteee s mmmm——— et eennstssssmmmmmmmns s s ses DL
Auto -questionnaire 4.6 ............... 1411444444t S 4445111111 smm————— 1111 1212124 o ¢ ommmmmn s 12 1o ee 0D s
Auto questlonnalre46 6Reponses ettt ——— 111444 m———— 41111111 s 11101 e e s et
4. 7 R gl e .de..l.b.a.c t .Le. L et eemm———— et e e ettt s e e e e b e e e s s« D2
4.8 Gaz nobles et composes 52
4.9 Tendances dans le tableau perlodlque e eeteteeeeeesemmmmmmmmtessessttttstss mm—————— e eees DiBis
4.9.1 Rayon atomique ................. — e ——— 4111111 Sm—— 11117 111444t s 1111t ee DD
492Ener gi e d0|on|satt.an ...04.

A2

4.9.2.1 Tendances dans ....l..ﬁ..®.n.e..r.-.g..j..-.e.....d..ﬁ.j.-..o...n..l..s..a.5.41'...o n

4.9.2.2 £nergies da.i.ani.s.ati.on..mul.t.i.p.l.es....»55
49.23Energieddi oni sati on de.s..gaz..n.0Db.l.6S . .....56.
CHAPITRES 8 ETATS DE LA MATIERE ET GAZ......oovoveeeee e mmmmms e enenen, 87
5.1 ENEIQIE CINELGUE  ...ovvcveeeveeeeveeeeecemememssceveveetese s cmmmmmmnmsseseesessese s snmmmmnmmssssensssessess semmmmeae DT
5.2 Etats de 18 MALBIE ......cvoiviieeveeeeteceemmemene e eeeeeeseeessemmmmmemsssasessesssssssammmmmnmssessessessessssemmneniD T
5.3Gaz.. OO TUPPPUPPPPR PPN - < |
53.1 Introductlon aux gaz R o <
5.3.2 PrOPri€eS UES JAZ ..oiuvviiiiiiiiiiie et cmmene e s ettt et e+ 4111t et £+ 41155544+ mmmmmnns £ 4+ 10 DD
LR 0 R = =17 o o T PO - =
5.3.2.2 VOIUMIE .oiiiieii ittt cocmmmns et e e e a4 s £ 4552224+ 4+ smmmmmmmns 5445444455 5 e 45 55 5555554 5 2 ¢ s
R TRC TG I =Y 401 0 1= T L E = U UR SRR PRRIOY -1 N
RS B C VAl o - 5 = | £ OO UPPPPPPPRPRN - 1°
5.3.4 LOi deS gaz PArfailS ......ccceeeeiiiiiiii ottt cmmmmmms et e 2o 11 s 1t s e+« emmmmmnns e oo 2« {0
5.3.4.1 Laloi .. i £ £ 2 s 5 5 555555 mmmmmmmnt 5555555555555 mmmmmmmnt 5555505500500 rmmmmmnmeO0)
Auto questlonnalre 5 3 4A
Auto -questionnaire 5.3.4A 0 Reponses -
5.3.4.2 Effet dU VOIUME ..ottt et et 222222211 s 100 D20

Vi



5.3.4.3 Effet de [a tEMPErature  ........cocoioiiiieiitimmmms et e st cmmmmmmee s e s st s mmmmmemm e s nneee0e D20
5.3.4.4 Effet du nombre de molécule ettt et ta e eee e e— ettt 11111 smmm—— 1111122 e s ¢ o+« SOND,
5.3.4.5 Etats initiauxX €1 fiINAUX ......c.ceeveveveresiommmmmnmseeveveeveses e smmmmmmnns e sese s smmmmmmnmn s se s semndO30
Auto -questionnaire 5.3.4B ............... PP o |
Auto -questionnaire 5.3.4B & Reponses et ettt b ey m——— it s e e s e e e s e e st e s s OZ

SECTIONII 8 COMPOSES CHIMIQUES ... e s eeemmme e 66
CHAPITRES 0 MOLES ET MASSE MOLAIRE.........c.uttiiiiiiiiiimmmms s ieeee e s ssieee s smmmmmree e e annnnaeeae s 66
LT 1Yo PP PP PP PPPPPPPPPPPPPN o o
6.1.1 Définition ............... PP PUPPPPPRRR o1 o
6.1.2Quelle est | a g ran d eur..
Auto -questionnaire 6.1 ............... 68
Auto -questionnaire 6.1 & Reponses ettt —— 1111444t 4 44ttt 11 s s« 11 e e e OO 11
6.2 Masse molaire 69
6.2.1 Définition ............. PP OO PPPRPRPPN ¢ 1 |
6.2.2 Calcul de la masse mola|re PRSPPIy £ §
6.3 Conversion entre la masse, les moles et Ie nombre de molecules ....................... 70....
Auto -questionnaire 6.3 .............. PP UUPPPPPOPPPPPPTY Af AP
Auto -questionnaire 6.3 & Reponses ettt ——— 11114444 oo 124444ttt 00 s« 1000 nneees Fodanes
CHAPITREZ 8 NOMENCLATURE CHIMIQUE .......................................................................... 14
7.1 Introduction a la nomenclature PP ¢
7.2 COMPOSES IONIQUES  wuvvuuuiiiiiieieeeee e ieceeeeeeessteesesvmmmmmmmms s seeeeeeeseesssmmmmmmmmsesssssssssssnnsmmmmn L&
7.3 Composés covalents ............. T 2 3
7.4 Comparaison de la nomenclature pour Ies composes |on|ques et covalents w5
7.5 Composés avec ions polyatomlques ....................................................................... 5....
Auto -questionnaire 7A ............... USSP 4
Auto -questionnaire 7A 6Reponses PP 4 o
7.6 Composeés avec les métaux de transmon TP PPPPPPPPPPPRPTPPRY A A
7.6.1 Convention ACIUEIIE  ......ooii ittt e s+ttt st 22222101 s 0 Lo s
7.6.2 ANCIENNE CONVENTION  ooiiiiiiiiiiiiiiee oo e e+ e ettt 22242444 s+ 2+ 1t s e e« emmmmmmmns Lo
Auto -questionnaire 7B . ST £ <
Auto -questionnaire 7B 6Reponses PP PP PPPTPPPRIRRY £ 2
7.7 Noms communs 78
7.8 Acides .............. OO TRORRRPPY 4§
7.8.1 Nomenclature des aC|des O 4. I
7.8.2 Acides sans oxygéne ............. SO PPOPEPOPPPUPPRPPPIOR 4.° |
7.8.3 Acides ave.c. d e.. l B.0.x. y g Q= SR OOPURPRSPPRPY A° P
Auto -questionnaire 7.8 .................. 80
Auto -questionnaire 7.8 & Reponses e i i e DO
CHAPITREB 0 LIAISONS CHIMIQUES........ociiiiitiiiee e imemee ettt e e e e anntae e e vmmnems 81
8.1 R gl e .de..l.D.0.Cul @l smmmmeeeee . B
8.2 LiaiSONS CRIMIQUES .....eeiiiiiiiiiiii i cemmeeeeee ettt emmmmmmmms ettt smmmmmmmm e s iDL
8.2.1 TYPES U lIAISONS .....ueiiiiiiieeiii et e sttt o4+ st 444444442t # s 54522444+ 4+ smmmmmimt £+ <+ 101200 QL
8.2.2 ENEIQIE & lIAISON ..ouovieecveeeeeeeeecemememes et mmmmmmms e e 221 s 122 B
8.3 LiaiSONS MELAIlIGUES .....eeiiiiiiiiiiiie et ceeeeeeme sttt s e e D
S 0 I T T ) o 1SRRI 722
8.3.2 Propriétés .. OO PSP PPPPPPPP P o 11
8.4 Electron egat|V|te OOt - 7.
8.5 Liaisons ioniques et composes ST PR UUPPPPPPRIRIIY o |+
8.5.1 LiGliSONS IONIGUES ...uvvvveeieeeeesisees commmmmmms st e e e« smmmmmmms 5522444451115 s 55555555552+ # w22+ 1410000 G D

Vii



8.5.2 COMPOSES I0NIQUES  ...eeeiuiieeiniieeiee st s e e e SUURRUY - 15 X
8.5.3 lons polyatomiques ............. SRR o1 o )
8.6 Liaisons covalentes et composes PP URPPPSRRN - 4
8.6.1 Liaisons covalentes .............. ettt bttt s———— e+ 4111ttt ¢ st £t 4+ 411ttt e e e 0o O Fos
8.6.2 Représentation des liaisons covalentes ettt ———— 1ttt 4444 411t DO
8.6.3 Liaisons covalentes MUILIPIES  ........ooiiiiiiiiit e et e e+ e e s B
8.6.4 Formation de COMPOSES COVAIENTS  ...iiiiiiiiiiiiiiee s sommmmnme e st ee et s et 1 smmmemmmns o« 3D
8.6.5 Types de COMPOSES COVAIENTS  ...ecviieiiiiiieiveees commmmmmms e e eeee e e s cmmmmmmmme s 1 s s ssse e e s smmmmmmmms s s e e 220000 D01
8.7 Liaisons covalentes polaires et composes PSPPSR § B
8.7.1 Liaisons COVAlENtES POIAITES  ...ccivveeiiiiciivieeescommmmmmms e eeeeee e e s cmmmmmmmme s+ s st s se e e s smmmmmmms e e s e 222200000 QO0ees
8.7.2 COmMPOSES COVAIENTS POIAITES  ...ociiiieiiiiieiiee e s ettt cmmmmmmms et smmmmmmme e s nee e e QL
8.8 Détermination de la nature de la Ilalson . ionique, covalente ou covalente
polaire ............ OO U © | I
8.9 Théorie de Ia RPECV OO PPUPPPPPN.© 122
8.9.1 La théorie . . R ettt e ————— 1ttt £ttt ettt et £ 5555555555555 s DL
8.9.2 Gr ou p es. d 0. ®I £. c.L .L.Q.n.s.. SEPPUPOPPPRPN. o 1 §
Auto -questionnaire 8.9.2 ............... 93
Auto -questionnaire 8.9.2 9 Reponses ettt ——— 1144 o—— 111111111 s 11 i3
8.9.3 Configurations selon la théorie RPECV S—. V.
Auto -questionnaire 8.9.3 .............. S
Auto -questionnaire 8.9.3 9 Reponses ................................................... S * |-
8.9.4 Importance de la configuration P PPUURRPRR TR | s 18
8.10 Différences entre les composés covalents et |on|ques ........................................ 9.

8.10.1 R®sistance et poi nt.s..de..f.s.i.o.n.. LAd.@®b ul

8.10.2 Solubilité .. 98
8.11 Diagr ammes de Lewrs PP PSP P UUPPPPPPPPOPPTTRTRR o | o
S I O B = To | = 1 ] 1 = O PO U PRPOUPRORUPPRPPIL | SO
8.11.2 Exemples .. O *
8.11.3 Etapes pour dessrner des dragrammes de Lewrs N © | |
Auto -questionnaire 8.11 ............... PSPPSRSO 1 0 0
Auto -questionnaire 8.11 9 Reponses PP PEPT PP PTPPOR £ 0
CHAPITRED O FORGCES.... .ottt s s e e e e e e e e e e e e ee sttt b s mmmmma e e e e e e e eaaaaaaas 104
9.1 TYPES UE TOICES ..oeiiiiiiiieeiiii i cememmeeer ettt e e e e e e e s emmmmmmmms s e e et e e e s smmmmmmmms s e s e e e e s smmmmmmmms - LOZ
9.2 FOrces intramoIECUIAINES  ......coeeeeiiiiiiteeeeeeee e e e e e vmmmmmnemre e eeeaee e e e s smmmmmmmms s seeeeeeee W04
9.3 FOrces intermMOIECUIAINES  ......cooeeeiiiiiiteeeemmr e e e e e e e e vmmmmnmnmrs e eeeaaeee e s emmmmmmmms s snneneees WO4
LS TR 0 I 9 {1 1o ) O 10 V.
9.3.2 Effe t sur La@t.at..de..l.;a..mat.i. . [ Co.........105.
9.3.3 FOrces dipOle -diPOIE .....cooiiiiiiiiieie i et e e+t smmmmmmint 2222222241 mmmmnnmms « -LOD
9.3.4 Liaison hydrogéne et eeeEteeeeeanteee s sm——— et e 415ttt t s smmnmmn 5542441855 ¢ ¢ emmmmmmn 5554224105004 smmmmmmnn o0 0 LOD
9.3.4.1 Forces... e et ettt it e et s . £ £ £ £ £ £ 85§58 Rt £ £ £ £ 555§ 5§ 5§ 5§t £ 5555555555555 st £ 555555555515 5 e OO
9.3.4.2 Importance PP POOUPPPPPPRPPPRPPRN A 0
9.3.5 Forces de dispersion de London SO PSPPPPO 10 <
9.3.5.1 FOICES ...uvvvviiienieiinieeetmmmmmmmmseeeeeeneennnnnom OO P P SPPS I 0 <
9.3.5.2 INtENSItE dES fOrCES ..iiuiiiiiiiiiiiiie et mmenr ettt e s+ s e a2 2 s o222 s s w000 10 ek 0D

SECTIONIT S REACTIONS......oeeieeeeeee ettt eemmem e e see e een et semmne e e 110
CHAPITRELO 3 REACTIONS CHIMIQUES.......uiiuiieeeeeeteeememe e eee et ommmmms e en e e 110
10.1 Quédegudune r ®acti.an..c.himigue? . ...110
02 ==Y o =R RRRS ¢  B

10.3 Coefficie nts PP PUPUPPP PP O 10
104Equnlbredesreactlonschlmlques PRSP 1 1

viii



O TR 0t R O 01 1Y T |

10.4.2 Exemple .. e m——
Auto -questio nnaire 10 4 . e e—
Auto -questionnaire 10.4 6 Reponses
10.5 Types de réactions chimiques
10.5.1 Apercu ..............

10.5.2 Réactions S|mples

Auto -questionnaire 10.5.2 ..............

Auto -questionnaire 10.5.2 & Reponses .................................................

10.5.3 Réactions de dissociation et de précipitation

O ST TR A B T 11 =Yo Lo T- 1 £ (0] o [P R
10.5.3.2 LIiMiIteS de SOIUDIILE .......iiiiiieeie e et e st s e s s £+ e 2222 e et

10.5.3.3 Précipités ..

10.5.3.4 Régles pour |dent|f|er un preC|p|te
10.5.3.5 EQUALIONS IONIQUES ....e.viiveeieee e commmmmmms e sveeve e mmmmmmmns st ssess s smmmmmmmns st e e e smmn

Auto -questionnaire 10.5.3 ..............

Auto -questionnaire 10.5.3 9 Reponses
10.5.4 Réactions de neutralisation

Auto -questionnaire 10.5.4 ..............

Auto questlonnalre 1054 o Reponses

CHAPITRELL 8 REACTIONS NUCLEAIRES........ccoiitiveteetvememere et

11.1 Introduction

11.2 Fission...
11.2.1 Reactlo n.
11.2.2 Réacteurs nuclealres

11.3 Fusion...

11.3.1 Reactlon
11.3.2 Bombes a hydrogene

CHAPITREL28S T1 CHI OM£TRl E

10200 I < 101 o PP
12. 2 Masses sti ch10m®tr1ques

Auto -questionnai re 12A.. et m——
Auto -questionnaire 12A 6 Reponses
12.3 Réactifs limitants et excedentalres

2 0 R B 1Y V1 (T T o TR

12.3.2 Exemple .......cccce....
12.3.3 Comment determmer Ies react|fs Ilmltants
12.3.3.1 Etapes...

12.3.3.2 Exemple

12.4 Rende ment réel et theorlque
12.5 Rendement en pourcentage
Auto -questionnaire 12B ..................
Auto -questionnaire 12B 6Reponses

CHAPITREL3 0 SOLUTIONS .....ciiiiiiiitiieie e emmeme ettt ammmmms e ee e

13.1 Définitions .

13.2 Forces de dlssolutlon
13.3 TYPES A€ SOIULIONS ...eeeiiiiiiiieiiiii i cemeemeemr ettt e e e e e e e smmmmmmnns et ettt e e e e s emmmmmmmms st e e e s e
R B0 F00 (T 1 4 ] S
13.3.2 SOIULIONS SONAES ... .eeiiieiiiiiieee e ettt st 2224442444 st £+ £ 555 £ ¢ 4 et £ £ 242
13.3.3 SOIULIONS AQUEUSES ...cciiiiiiiiiiieeeeee s smmmmmit oo+ 41 e asee st emmmmmmms s e 5244444+ 4 smmmint £+ £ 444211555 ¢ s 6




13.3.3.1 Définition ..
13.3.3.2 Forces ion dlpole e n— ceeremnnennel 39
13.3.3.3 Etapes a suivre pour former une solutlon aqueuse (pour toute solutlon avec
solvant polaire) ........... USRS USRRRR K 12 I
13.3.3.4 Energie de d|ssolut|on U PPRRRR | I
13.4 SOIUBDIILE ..o eeeeeeems e e e e eeee e et b eemmmmmm e e e e e e e e e e e s smmmmmmmmeeeesssssses LR
R B N T i 711 o o SO OO
13.4.2 Solution saturée ............ -
13.4.3 Effet de la température et de Ia pressmn SRR 7.
Auto -questionnaire 13.4 ..............
Auto -questionnaire 13.4 9 Reponses ..............................
IR T8 T @ (o = o1 1= 11 [0 o OO
13.5.1 Définition ............. s 1 1 811515 mmmmmmmS 5855858588858t £ £ 888888818188 pr
13.5.2 Résolution de problemes de concentratlon
Auto -questionnaire 13.5 ............. m— 1114 —— et 111n
Auto -questionnaire 13.5 09 Reponses
13.6 Appllcatlons deS  SOIULIONS ...t e
13.6.1 Soda .. e eeeeeeemmmmmmm et ettt ettt s an  sm—— 1111 oot 4§ o 424445555851 4 smmm——— £ 111110522245+ smmmmmmmns ++ L
13.6.2 Savon .. . PPN X
13.5.6.1 Molecules de savon et m|celles e ———— 11 £ e 4+ et £ 44444444 11 e
13.5.6.2 M®cani.s.me...d.d.a.c L de 0N




o T e L E TROGEIY | WG | WL | v [ VIOus] IEOHL [ AIOWS| (W00 wmouensie) weupan eARY S01p3

L.H_uH_“ @WHH@EE %@H.@QMH%HE.E@ EE.Q.E&H%Z D @AH-‘.—...—.LU_Q "POLEINGE]

{zoz) 0L |t6s7) TOL|(ssz) 101|iz52) Q0L |(zse) @m (isz} 86| (262) L6 |(2r2) 96| (£vE) ma (r92) p6|ic2) g6 co8EE T6 | roLee —.mm YOZET 06 (22T g S1TUEIDAM INUDE UE B 10} PUB “UONISOHIX
. :| £l | 1 4 d | | 5 H — — — opdapas) RS JNSUOEAERILE B deany Of
AAINLLIV gy pue ey 1) Suowoq yoms Do) I0A0NGH

WNILSLMT | WIEEELLA | WNINHL wnigy3 WAIWIOH  [WSOH4SA0l WNIBHAL  |WAINCIOOYD | NNIH0ENE | WNEYWYS SANIALINOE] WNIWAGOSN [MIRA003SHd)|  RNHED [ INNBVHLNYT UL O Ol O OO0
panl-15EEuc] 9 10 JQIIM SSEIL BUL SHVEX DU

Ny | qX W | ag ol | AQ | QL | PO | 0y | WS | Wy | PN | Id | 9D | © | s e s e
2] RS SEE SeUD)
L6FEL TL|PO'SAL QL] £6'99L 69| 92401 8O | £6'FAL LO|05°Z9L 00 |$6'85E SO S2USL FO[ 967151 €0 | $R0SL TO|ISkL) [0 #ZEEL 00 |L60FL 65| ZLOFL S| 1E'SSL LS ﬂ_...ﬁhwnv_.s@»ﬂea .vw.oz.ﬁh..?ojh”:w {1}

iy dE-pyEe) g ep0g-geeL o 1budidog HOINVHLNYT

frsncnn WNISNNNT [INNNONONG P WnEHoa! (W

bug|  |qun |nom|onm| oA | SE | O9 | BS | @ | R
82 11 se2) Ton |(ze2) pon|ee) onp|ee2) go1 (v32) LY |(992) 901|(ze2) sop|(e) pop| SOI-68

ny | 3d | A1 (SO |29 | M | 'L | JH
3 S0'S6L BL| 22261 LL|£206L QL) L2'9Rl mh. 3 SE0EL L A
3V | pd | ¥ | ¥ @_F_..E nz ._N A

10204 L ZrooL 9B |e'zoL g | 2000 B le8) ﬂ. v6's6  Th| 20626 Tk | 2216 OF
SESNVONYN| NINGEHO | WNIGVIean. | MWL |

IR INGE OO8 o0 WAL IO A o LA 98
9rS'EY GT [ £69'RG BT | £RE'SS LT | SRS 9T | SEEYS MH ¥G6°LS BT | EP6'05 ET | L9822k IT ’
@ o 01 6 8 GIA L €A 9 8A S GAI ¥ @il

TL0E TR |6ET0E [8| 657002 OB
HIL WIONL | WNINGYD:

us | ur | PO

ZFPLL GF |LFILL BF

L 1] —
£
. : AWV INAWETE
a0 9f | viE808 S DDUEAS = L pnby - B5) 8
SN0 || NISAXC | NISOHLN | HOBuwd plos - B4 sofi- B opwnoy [
,mm o Z (B4 101 13, §2) I1VLS THVONVLS spueyue [7] m IOHNAS z
| 3663 6 esest g0t £|uwoze 9 |ueor g se8 sigon [{) siwow vogsue. [ | LLE0L ATHRAR ROV
. 1

VIA LU ViA 91 WA ST WAL FL I £l amiiop susoeH PR o e eusiy Y | < §m] -t : 5
1w susbosieu [sif [eou ey [ svo dnoun” "IN ANoUD o
) ; . - 1.2
reawuon [7 - @iawiwsg [T s [ (1 SSVIOINOLY JALVIT g

WiliA ..m_ - N3PO). En__\_:._. ajeds .__aq_......r_{.._._é__.._... | s | 1

SINIWI13 m_._._. 40 m_._m<._. olgoad

Xi



WNLLOONNNN

AT

(162)

911 | €

91

08102 OF{ 86681 66665 §

50

I

20091 L{10ZL 9|u80L S

|sevoz 18

INIONI

gL
UK

9200'%

VIA LI VIA 91 VA

ST VAI #I Vi

INNEIINNND 1A

m

JRE

I [ ON | PN (W | ST [ 3O | M4 (WD |Wwy | og (AN | O | ed | YL | oV
(z92) €01 |(652) zo1|(8s2) 101|(282) 001 |(2s2) 66|(152) 86|(v2) L6|(2v2) 96 ra..u S6 |(v92) p6|(262) €6 [c08ET 76| vO'LET 16| ¥OTEZ 06| (L22) 68
SHAINILOV
(wniainy TwoiedaA | wannHL | wnisda | WRiwioH H&.mo&?a‘ WNISY3L [WNINAOAYS| WNIONNI | WNIRIVWYS TWNIHL3NOYC] SWAQOIN | 3MAC03Svad ﬁ WNE30 | 3NVHINYT |
ny (qX (Wl |17 |[OH |AQ (qL [ PO | ny |wS (W | PN | 4d | 3D | &1
6% IL|SOELL (L|€6°89L 69 | 92291 89 |€6'¥9L L9 |05Z9L 99 |€6'85L S9|SZLSL $9 | 96'LSL €9 9205t 79 |(SvL) 9 |vZvvL 09 |160¥L 6§ |ZLOVL 8S|LE8EL LS
i — — - e SAAINVHINV

“apnbipur 153 anbrwow
Issew Aun ‘anuuod ansaud anbrdojost
uomsodwod aun juo mb () 12 vy ‘yp)
S sion s nod ‘stojamnoy spuresd snyd
©] 1A 9p 29mp v ke iy | ap ddorost | ap
assew ap aiquiou 3] anbipur sasyyuased anud
mdea vy ‘saqus sapapnu ap sed wou mb
SWAWPD $3| anog spnedtiudis saayupd buta
2048 QUUOP 152 dane( anbrwoye Issew e

(6002) 9512-1€42 "14 'ON "18 "wey) "[ddy aing (1)

£l

14
8 8glIA L 8IA
gHIA ‘
INAWITET 40 WON €
anbnoyjuks - =1 apinby - BH
apijos - 94 ze6- ON sopiundY
(ed¥ 101 'O, G2) INDISAH LV13 sepiuewue g  ar0anas
sajqou zep M uonysues ap xnejo :qo—w ¢
saugboey M xnaual-ouleoie xnep M will | W— ANOINOLY THEWON

seugbooey Wl sueoe xneiont WY | svDa4n0¥0 OVANI 14NOUD 72 |

xneiguruon WY sopwojmon W xneron WY (1) FALLVTIY FNOINOLY ASSVIN H |1

" S1IN3NITI S3A 3NDIAOIYAd NY319Vl

q4aondd

Xii



SECTION 00 LES NOMBRES EN SCIENCES
0.1 Types de nombre

T Une valeur num®riqgue est repr ®sent®e de |0
suivantes :
0 sous forme de nombre exact (exemple : le nombre exact de balles
dans une boite de munitions).
o sous forme de mesure (exemple :en mesurant | e diam tre

munition). Deux aspects sont importants pour les quantités
numeriques mesurees
Al dexactlid@adar tavaeurtmesaréd et la valeur
réelle.
A la précision :la constance ou la reproductibilité d'une mesure
faite selon des procédures expérimentales identiques.

Accurate Inaccurate
{systematic error)

Precise

Imprecise
{reproducibility error)

0.2 Erreurs de mesure

0.2.1 Corrections

1 On doit corriger chaque ensemble de données expériment ales comme
suit :
1. comparer les données a un ensemble de données témoin
(données obtenues a partir d'un échantillon ou d'une expérience



dont les résultats sont connus). Cela vous donnera un facteur de
correction pour vos données et vous pourrez en détermine r
| exactitude.

2. répéter I'essai selon des procédures expérimentales identiques. Les
données recueillies au cours des essais répétés vous permettront de
calculer une moyenne statistique. Vous pourrez ainsi déterminer la
précision expérimentale.

0.2.2 Erreur expérimentale

1T Aucune mesure ndest absolument exacte, de
considérées comme une approximation de la valeur réelle.

1 Ledegrédeconfiance al 6 ®gard des r®sultats des expe@
mesures est appelé erreur expérimentale.

T I'l existe deusexpésnmertade sfiderreur
0 Les erreurs systématiques sont des écarts constants de méme signe
algébrique.

A Elles ont le méme signe algébrique que la mesure. Elles
donnent une valeur trop grande ou trop petite d'une
grandeur physique.
A Les erreurs syst®matiqgues entachent

 utilisation doun ®mane maidelaesglete donn®
ce probleme.

A Exemple :l 6usure du canon ddun fusi.l et
régle .

0 Les erreurs fortuites sont inévitables et sont le fruitd e variations
aléatoires.

A En général, les erreurs aléatoires sont petites et la probabilité
gudell es soient positives ou n®gatiyv

A Les erreurs aléatoires sont associées a de petites irrégularités
dans la précision des appareils de mesure et/ou a des

irrégularités dans l'interprétation humaine.
A On minimise ce probleme en répétant les essais (pour
maximiser le nombre d'ensembles de données).

0.2.3 Incertitude

T R gle de | &incertitude
dans un nom bre mesuré.

T On peut exprimer | dincertituareprédeate pl usi eur
généralement avec un signe * (exemple : 16,3+£0,1°C).

1 Il est généralement admis que l'erreur attribuable a une mesure est plus
ou moins le plus petit chiffre rapporté.

Ldincertitude r ®s



0.2.3.1 Exemple

1 Dans le cylindre gradué, j'estime le volume a 43,1 ml.

1 Mais, en Vvérité, je peux seulement dire avec certitude que le volume est
trés proche de 43 ml. Quelqu'un d'autre pourrait trouver 43,0 ml ou
43,2 ml.

f Donc, jJOindique @438,2*01enl, cequi sigmee qeilsd situe
entre 43,0 et 43,2 ml.

:
ml
50—
10—
SCI—-E
205
03
Auto -questionnaire 0.2.3
1. Quell e est I dincertitude dans I es diam tre

a. 556 mm

b. 155 mm

c. 0,50 cal

Auto -questionnaire 0.2.3 90 Réponses
1. Quel | e est Iddns lesdiametres deumdngtions suivants
a. 5,56 mm = 0,01 mm
b. 155 mm= 1 mm
c. 0,50 cal = 0,01 cal

0.3 Chiffres significatifs

0.3.1 Définition
T Les chiffres significatifs d'un nombre son
indiquer la précision (c. -a-d. les chif fres significatifs sont les chiffres fiables
d @ne valeur).



T Les chiffres significatifs sont une f a-on
mesure.

0.3.2 Exemple

T Dans | 0 edueylinre egradué de la section 0.2.3.1, mon estimation
du volume, 43,1 ml, comporte trois chiffres significatifs.

T Si jdavais ®crit comme volume 43,1000 mL,
ce qui sugg®rerait que | a val euramedt pl us
T Si jdavais ®crit comme volume 40 ml , il n'

significatif, ce qui donnerait a penser que la valeur est moins précise
gu'elle ne I'est vraiment.

0.3.3 Regles pour déterminer les chiffres significatifs

1. Tous les chiffres autres que zéro sont significatifs (exemple  : 351 = 3 chiffres
significatifs).

2. Les zéros qui apparaissant n'importe ou entre deux chiffres autres que zéro
sont significatifs (exemple : 7004 = 4 chiffres significatifs).

3. Les zéros de téte ne sont pas signi ficatifs (exemple : 004 = 1 chiffre
significatif).

4. Les zéros a droite dans un nombre contenant un point décimal sont
significatifs (exemple : 4,00 = 3 chiffres significatifs).

5. L'importance des zéros dans un nombre sans point décimal est ambigué.
On évite ce probleme en utilisant la notation scientifique. Si on vous
présente un chiffre avec des zéros a droite, on supposera gu'ils ne sont
pas significatifs (exemple : 400 = 1 chiffre significatif).

6. Un nombre dont tous les chiffres sont zéro n'a pas de chiff res significatifs,
car l'incertitude est plus grande que la mesure réelle (exemple : 0,000 =
aucun chiffre significatif).

0.3.4 Comment arrondir les nombres décimaux

1. Sile premier chiffre a supprimer est inférieur a 5, le dernier chiffre conservé

demeure inchangé (exemple : 37,4 devient 37).
2. Sile premier chiffre a supprimer est supérieur a 5, on additionne 1 au

dernier chiffre conservé (exemple : 37,7 devient 38).
3. Sile premier chiffre a supprimer est 5

a. Sile chiffre 5 est suivi par des zéros, on arron dit le nombre de sorte
qu'il soit pair :
i. Sile dernier chiffre retenu est pair, il reste inchangé
(exemple : 38,50 devient 38).



ii. Sile dernier chiffre retenu est impair, il est augmenté de 1
(exemple : 37,50 devient 38).
b. Sile chiffre 5 est suivi par des ch iffres autres que zéro, le dernier
chiffre retenu est augmenté de 1 (exemple : 37,52 devient 38).

0.3.5 Opérations avec des chiffres significatifs

1 Addition et soustraction : Le résultat doit avoir le méme nombre de
décimales que le nombre le moins précis (exemple : 23,43 + 2,3 =25,7).
o Remarque : Ceci est une indication du nombre de places
décimales, et non des chiffres significatifs.
1 Multiplication et division : Le résultat doit avoir le méme nombre de
chiffres significatifs que | e chiffre dans
23,43 x 2,3 = 54).

0.3.6 Nombres purs et ratios définis

1 Un entier naturel, par exemple trois, peut étre écrit sous la forme 3,0, 3,00,
3,000, etc., avec autant de zZ®r ossdagilra dr o
toujours de la méme chose.

1 La multiplication et la division d'une mesure par un nombre naturel
préserve nt le nombre de chiffres significatifs dans  la mesure initiale.

o0 Exemple : Sivous mesurez qu'une piece de cing cents pese 3,95 g
et g ud o nemandaicembiitn pésent trois pie  ces de cing
cents :3959gx3=119¢g

1 Cette regle vaut aussi pour les ratios défi  nis (ou ratios connus).

o Exemple : Si une alliance ordinaire pése 9,9 grammes et on vous
demande de calculer le poids combiné des alliances de cing
couples : 9,9 grammes/personne x 5 couples x 2 personnes/couple
= 99 grammes (2 personnes/couple est un ratio défini)

0.4 Notation scientifique

0.4.1 Définition

1 Les scientifiques ont mis au point une méthode abrégée pour représenter
des nombres trés petits et tres grands dans une forme standard appelée
notation scientifique 1.

1La section 6.1.2 pr®sente un exemple des ordres de gr &
notation scientifique. Notez que cet exemple vous montre seulement un grand nombre

représenté avec la notation scientifique, mais on peut aussi représenter de trés petits nombres

avec cette notation.



1 Laforme générale de la notation sci entifique est : A x 10",
0 A =valeur mesurée
O n= exposant (puissance) de 10, qui i ndi
la mesure
1 Exemple : 3051 = 3,051 x 103

0.4.2 Regles de la notation scientifique

1. Lavaleur A devrait toujours contenir un point décimal, qui indique le
niveau de précision.
2. Lapartel0nde | ' ®quation indique | 6ordre de gr a

1 n = positif pour un grand nombre (supérieur a 1)
1 n =négatif pour un petit nombre (inférieur a 1)

0.4.3 Opérations avec des nombres en notation scientifique

1 Addition et soustracton :Avant ddadditionner ou de sous
nombres expri m®s en notation scientifique,
puissance de 10 est la méme.

o Exemple : (3,5x 104 + (6,2 x 109)
= (3,5 x 104) + (0,62 x 10%4)
=(3,5+0,62) x 104

=4,12 x 104
1 Multiplication : Pour multiplier deux puissances ayant la méme base, on
additionne leurs exposants (exemple : 105 x 103 = 105+3 = 108).
1 Donc, pour multiplier deux nombres exprimés en notation scientifique, il
faut multiplier leurs valeurs A, puis additionner leurs valeurs de n.
o Exemple : (3,5x 104 x (6,2 x 103)
= (3,5x6,2) x 104+3
=22 x 107
=2,2x108

9 Division : Pour diviser de ux puissances ayant la méme base, on soustrait
leurs exposants (exemple : 105+ 103 = 10533 = 102).

1 Donc, pour diviser deux nombres exprimés en notation scientifique, on
divise leurs valeurs A, puis on soustrait leurs valeurs n.

0.5 Systéme international dduni t ®s ( S1I )

0.5.1 Définition

1 Le Systéme international d'unités (Sl) est utilisé par les scientifiques du
monde entier.
1 Il est basé sur les multiples de dix.
1T Cdest ®gal ement | a forme moderne du syst m
1 Lesunités du Sl sont les suivantes :



Longueur = métre (m)

Masse = kilogramme (kg)

Temps = seconde (s)

Courant électrique = ampére (A)
Température = kelvin (K)

Intensité lumineuse = candela (cd)
Quantité de matiére = mole (mol) 2

O O O0OO0OO0OO0Oo

0.5.2 Ordres de grandeur

1 Des préfixes sont ajoutés aux unites du S1 pour i ndiqgquer | 6or dr ¢
grandeur d'une mesure.

0o Exemple :llestpeu commode doéexprimer en m tres |
entre Kingston et Or | ando, de sorte qudon utilise
qui donne des kilometres (L km =1 000 m); Orlando est a 2 100 km
(ou 2 061 000 métres) de Toronto.

1 Les préfixes de 10 -18 a 1018 sont présentés ci -dessous.

Power Prefix Abbreviation
10-18 atto- a
1015 femto- f
10-12 pico- p
109 nano- n
106 micro- U
|03 milli- m
102 cent- c
10! deci- d

10! deka da
103 kilo- k
108 mega- M
107 giga- G
102 tera- T
10's peta P
10'8 exa- E

2 Qui, le symbole pour « mole » est «mol ». Nous décrirons en détail les moles a la section 6.1.



0.6 Unités de mesure

0.6.1 Facteurs de conversion

T

Toutes lesvaleurs d 6 u N ® ndoineat@voir les mémes unités avant que

| don puisse faire | e sousne @uvazpasaddaionfee x e mpl e
30 minutes + 2 heures).

Si les valeurs ont des unités différentes , utilisez les facteurs de conversion

pour faire en sorte que les valeurs aient les mémes unités (exemple : 60
minutes/heure).

Vous pouvez reconnaitre les fact eurs de conversion parce qu'ils

présentent deux unités de laméme grandeur (exemple :temps/temps).

V®r i fiez toujours que |l es unit®s appropri ®
solution ayant les bonnes dimensions dans les calculs.
Exemple :

30 min + 2 he ures
= 30 min + (2 heures x 60 min/ heure-)
=30 min + 120 min
= 150 minutes

Auto -questionnaire 0.6.1

1.
2.

3.

Combien de secondesy a -t-il dans 2,0 années?

Un convoi se déplacant a 45,0 km/h doit faire un trajet de 100,0 km.

Combien de minutes le trajet prendra  -t-il?

Vous étes le chef d'une petite patrouille de reconnaissance qui est lancée

en chaloupe depuis un navire a 12 NM de la rive. Il est 3 h et le soleil se

leve a 7 h. Vous devez atteindre le rivage 1 heure avant le lever du soleil.

Déapr s | 0 ®t,d#atpatrduidle avamcenmenrmoyenne a 4,0

milles/h. Votre patrouille se rendra  -t-elle & temps?

LOdexpression ¢ n cshbtilisée pduedédvi@clha evi t esse doul
a®ronef ou doéun missile. Cbdbest un nombre s
rapport entre la vitesse de l'objet par rapport a la vitesse du son dans l'air

(dans des conditions normales). La vitesse du son est de 761,2 milles/h . Un

officier affirme qudéun missil e antichar est plus rap!
obus lancé par un char Leopard Il C1. La vitesse du missile est de mach

3,00. Les obus de chars standard ont des vitesses de 2 000 m/s (APFSDS),

1 425 m/s (HEAT) et 960 m/s (MPHE). A -t-il raison?

Vou s aurez besoin des facteurs de conversion suivants pour ce questionnaire

1 mille marin =1 NM = 1,151 mille = 1,852 km
1 mille = 1,609 km

Auto -questionnaire 0.6.1 0 Réponses

1.

Combien de secondesy a -t-il dans 2,0 années?



2,0 ans x 365,25 jours/an x 24 heures/jour x 60 min/h x 60 sec/h =6,3x10 7
secondes

2. Un convoi se déplacant a 45,0 km/h doit faire un trajet de 100,0 km.
Combien de minutes le trajet prendra  -t-il?

Temps = distance + vitesse
=100,0 km + 45,0 km/h
=2,22h

3. Vous étes le chef d'une petite patrouille de reconnaissance qui est lancée
en chaloupe depuis un navire a 12 NM de la rive. Il est 3 h et le soleil se
leve a 7 h. Vous devez atteindre le rivage 1 heure avant le lever du soleil.
Déapr s | 0 ®t a tpatrdudle dvamcema enrmoyehna a 4,0
milles/h. Votre patrouille se rendra -t-elle a temps?

Distance = 12 NM x (1,151 mille/NM ) = 13,812 milles 3

Temps= distance + vitesse
= 13,812 miles + 4,0 milles/h
=3,4h4

Votre patrouille doit effectuer le tra  jet en 3 heures pour arriver a temps,
donc vous ndy arriverez pas.

4. LOexpression ¢ n ceshbtilisée pduedédvi@clha evi t esse doul

a®ronef ou doéun missile. Cbdbest un nombre s
rapport entre la vitesse de I'objet par rapport a la vitesse du son dans l'air

(dans des conditions normales). La vitesse du son est de 761,2 milles/h . Un

officier afirme qudun missile antichar est plus rap

obus lancé par un char Leopard Il C1. La vitesse du missile est de mach
3,00. Les obus de chars standard ont des vitesses de 2000 m/s (APFSDS),
1425 m/s (HEAT), 960 m/s (MPHE). A-t-il raison?

Vitesse du missile = 3,00 x 761,2 mph =2 283,6 milles/h

Convertir les heures en secondes : 2 283,6 milles/h + 60 min/h + 60
sec/min = 0,6 3433 mille/sec

Convertir les milles en meétres : 0,63433 mille/sec x 1,609 km/mille x 1 000
m/km =1 020,6 m/s

3Gardez tous |l es chiffres dans ce nombre m°medsdil y a
s 6agi t valedrunteenédiaire dansla question.
4Utilisez | e nombre correct de chiffres significatifs,



Par conséquent, les obus de char APFSDS et HEAT sont plus rapides que le
missile anti -char, mais le missile est plus rapide que les obus MPHE

0.6.2 Unités de température

0.6.2.1 Kelvin

1 L'unité du Sl de température est le kelvin.
1 La plupart des pays utilisent| es unités du Sl pour tout, sauf la température.
f Latempérature de zéro kelvin (0 K) est appelée zéro absolu. A cette

température,ilyau ne absence totale d' ®nergie. 1|1 €
température plus froide existe.
Il est donc impossible d'avoir une température négative en kelvin .

L'unité commune pour la température est le degré Celsius.
Le facteur de conversion entre les degrés Celsius et les kelvinsest :
°C+273,15=K
K9 273,15="°C

= =4 =

1 Exemples :
o Ldeau g le " 0 AC + 273,15 = 273 K
o Lobeau bout 02733133100°®E K

0.6.2.2 Degrés Fahrenheit

f L'unité de température utilisée auxE tats-Uni s est | e degr ® Fahr e
le seul pays qui utilise cette échelle de température.
f La conversion entre | es degr®s Fahr:enheit

°C=[°F 8 (32 °F)] = (1,8 °F/°C)
°F =[°C x (1,8 °F/°C)] + (32 °F)
1 Exemples :
o L6egéaeal0°Cx(1,8°F/°C)]+(32°F)=32°F
o Ldeau bout d(32°F1128 °HE) =100 °C

0.7 Manipulation des équations

1 Les équations mathématiques sont généralement écrites sous une forme
qui indique comment trouver | a valeur dodun
o Exemple :a =b +c indique comment calculer a
1 On peut manipuler les équations pour trouver d'autres variables.
o Exemple : Sivous connaissez a et ¢, vous pouvez manipuler
I'équation ci -dessus pour trouver b :b =a dc
1 Pour manipuler une équation, vous de  vez faire la ou les mémes
opérations des deux cbtés du signe égal. Il I sdagilésopbmtiofisai r e
visant a isoler la variable d'intérét.
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0.7.1 Exemples
1 Reésoudre a=b+c pour trouver c
0 Soustraire b des deux cotés :adb=b+c db
o Simplifier;:adb =c
1 Résoudre dx e =f pour trouver d

o Diviser des deux cotés par e : ie:i

o Simplifier d:i
e

h .
1 Résoudre g:T pour trouver i

o D'abord, éliminer i du dénominateur en multipliant les deux cotés

pari: gBi :,hsi
1
o Simplifier :gxi=h
s
o0 Ensuite, isoler i en divisant les deux cOtés par g : gg' :g

o Simplifier i=g

0.8 Stratégies de résolution de problémes

1 Iy a plusieurs fagons de résoudre les probléemes.  L'approche ci -dessous

est congue pour des problemes mathématiques en sciences et en
technologie.

11



Read Problem

'

Draw Diagram

,

Visualize

¥
Tdentify Principles
List the Data

’

Select
Equations/Formulae

;

Complete Dimensional Analysis
Solve Equation

:

Evaluate & Check
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SECTION 18 MATIERE ET ATOMES

CHAPITRE 18 MATIERE ET TRANSFORMATIONS

1.1 Définitions

f Chimie : Etude de la matiére (sa composition et ses caractéristiques) et
de ses transformations.

1 Matiere :Tout ce qui occupe | 6despace:lesst a une
gens, |l es livres, | doxyg ne dans | dair).
(exemple :1 a chal eur, | a lumi re, |l e son, | 0®Il e
en deux catégories

0 Substances pures : Elles contiennent un seul type de matiére
(exemple : sel de table solide, eau). On peut classer comme suit les
substances pures
A les substances ¢ |émentaires :f ai tes enti rement dodu
élément (exemple :Il 6 or pur (24 carats) est er
compos® doéatomes doéor, dont | e symbo
A lescomposés :substances pures compos®es
élément (exemple :I 6 eau, consistant géene at ome :
et dodoxyg ne).
o0 Mélanges : Contiennent deux ou plusieurs substances pures. On
peut classer comme suit les mélanges
A les mélanges homogeénes (également appelé solutions)
mélanges de composition uniforme (c. -a-d. les composants
séparés du mélangeneso nt pas visibles, comme |
salée).
A les mélanges hétérogénes : mélanges dans lesquels les
composants sont physiquement distincts (exemple une
vinaigrette).
T Atome :cb6est | e plus petit constituant doéun ®

chi mi ques de Lek @dnes®&oneconmposés de particules
subatomiques (décrites au chapitre 3).

13



Matter

Pure
Substances

I
I I

Physical
processes

e,

Mixtures

I Homogeneous |

| Elements I | Compoundsl

Chemical
Processes

_I Heterogeneous |

Auto -questionnaire 1.1

1. Classez les exemples de matiere
hétérogéenes ou mélanges homogenes.

suivants en substances pures, mélanges

a morceau do®corce dodoarbre

b. clou en fer

c. clouen ferrouillé

d m®l ange bien agit® de colorant al
e.cire doabeille et cire de bougi e
f.f.cire ddédabeille et cire de bougi e
gudon | aisse solidifier

2. Lesquelles des matiéres suivantes sont des substances élémentaires et

lesquelles sont des composés?
fluor (F2)

chlorure de brome(BrClI
phosphore (P 4)
acétylene (C 2Hy);

3)

S@ e o0 o

aluminium (Al)

Auto -questionnaire 1.1 0 Réponses

chl orure déhydrog ne
argon (Ar)
oxyde dodoal umgni um

(HCI )

( Al

1. Classez les exemples de matiére suivants en substances pures, mélanges

hétérogéenes ou mélanges homogenes.
a. morceau

d d ®c or cnmélangehatérdgene

14
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b. clou enfer = substance pure
c. clou enferrouillé = mélange hétérogene
agit® de col orantmélarige ment ai r

d mélange bi en
homogene

e.cire doabeil
mélange hétérogene

ff.cire ddabeil

|l e et cire de bougie m®l ang

|l e et cire de bougie fondue

gudon | ai s s mélange ha mdgdéné er =
2. Lesquelles des matieres suivantes sont des substances élémentaires et

lesquelles sont des composés?

chlorure de brome(BrCl

S@ e o0 o

1.2 Eléments

fluor (F2) = substance élémentaire

3) = cOmposé

phosphore (P 4) = substance élémentaire

acétylene (C 2H2) = composeé

chl orure doéhydrcongposee (HCI)
argon (Ar) = substance élémentaire

oxyde doal usmMk)r composé Al
aluminium (Al) = substance élémentaire

T La mati re est compos®e do® ®ment s.
T 11 vy a 90 ® ®ments natur el s qaes(afifeislsgud”™ 28
o Certains ® ®ments synth®tiqgues Bd&tont pa
il y a donc un d®saccord quant ~ savoir
1 Chaque élément a un nom (exemple 1l dor) et un symhupl e (ex
Les symboles sont souventdériv ®s du nom | atin de | 8®l ®men
1 Les éléments sont organisés dans le tableau périodique des éléments.
0 Le tableau périodique est réglementé par | WBCPA (Union
internationale de chimie pure et appliquée).
0O Letableau p®r i odi gue contient une grande qua

Ce sujet est abordé plus en détail au chapitre 4.

1.3 Représentation des éléments

1.3.1 Formules chimiques

f Les

composants doéun compos® sont

chimique, qui alaforme A Bm.

T A e

t B sont des symbol esAu, &) ® ®ment s

T netmi ndi quent | e nombre dddat omes
un groupe ment du composé.

(0]

Les indices (n, m) ne sont pas inscrits si leur valeur est un (par
convention).

repr ®sent

de

(exemp
chaque

15



1 Exemple : Eau = H2O (le groupement eau contient 2 atomes dBo
et 1 atome dbéoxyg ne)

1 Exemple : Glucose = C sH12O6 (le groupement glucose contient 6 atomes
de carbone, 12 atomes ddébhydrog ne et 6 ato

Auto -questionnaire 1.3.1

1. Indiquez les noms complets des élém  ents présents dans le formaldéhyde
(CH20). Quelle quantité de chaque élément est présente dans le
groupement formaldéhyde?

2. Faites la méme chose pour le méthane (CH 4).

Auto -questionnaire 1.3.1 0 Réponses

1. Indiquez le nom complet des éléments présents dans le formaldéhyde
(CH20). Quelle quantité de chaque élément est présente dans le
groupement de formaldéhyde?

1 Carbone (1 atome)
1 Hydrogéne (2 atomes)
1 Oxygéene (1 atome)
2. Faites la méme chose pour le méthane (CH 4).
1 Carbone (1 atome)
1 Hydrogéne (4 atomes)

1.3.2 Réactions chimiques

1 Une réaction chimique est représentée sous la forme A + B Y C+D.
0 A et B sont des réactifs; C et D sont des produits.
T La fl che signifie qudune r ®\douastneé muvezse pr od
pas remplacer la fleche par un signe do®galit®

1 Seuls les réactifs sont présents au début de la réaction. Seuls les produits
sont présents a la fin de la réaction (en supposant que la réaction est
complete).

! Exemple :Na+Cl2Y NacCl

o0 Le Naetle Cl > sont des réactifs; le NaCl est un produit.

1.3.3 Etat de la matiére

T L6®tat (solide, |iquide, gazeux OU aqueux)
indice entre crochets apres la formule chimique.
o0 solide=s

o liquide = |

16



0 gazeux =g
0O aqueux= aq( ¢ aqueux €& signifiesd¢
1 Exemple®dCO>:
0 CO:zgazeux Y CO g
o CO; solide (glace carbonique) Y CO )
0 CO;aqueux (dans les boissons gazeuses) Y CO z(ag)

1.4 Transformations de la matiere

1.4.1 Transformations physiques

1 Dans une transformation physique, la composition chimique de la
substance est inchangée, mais son état physique (solide, liquide ou
gazeux) est modifié.

Les transformations physiques sont réversibles.

Les transformations physiques sont les suivantes

condensation = du gaz au liquide

évaporation / ébullition = du liquide au gaz

con gélation / solidification = du liquide au solide

fusion = du solide au liquide

sublimation = du solide au gaz

dépbt = du gaz au solide

= =

O O O OO0 O

Sublimation

Melting Boiling/Evaporation

y Y

di

Solid Liquid Gas

1 1

Freezing Condensation

Deposition

5 Nous traitons plus en détail des solutions aqueuses au chapitre 13.
6 Le CO: liquide ne figure pas dans cet exemple, car le CO 2 se dépose a la pression
atmosphérique. Le CO 2l i qui de ne peut °tre produit

guad

ssous da

des
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1.4.2 Transformations chimiques

1 Dans une transformation chimique, une nouvelle substance ayant des
propriétés chimiq ues différentes est formée.
o Exemple :Na+ Cl,Y NaCl
Le Na et le CI 2 sont tous deux nocifs pour les humains, mais le NaCl
estcomestible. Céest | e sel de tabl e!
Les transformations chimiques sont habituellement irréversibles.
Remarque : Les transformation s chimiques transforment un ou plusieurs
compos®s en dodautres compos®s; | es ® ®ment
pas modifiés.
o Exemple : On peut lier un atome de chlore a un atome de sodium
(NaCl) ou bien a un autre atome de chlore (Cl 2), mais on ne peut
pas transformer le plomb en or.

E

Auto -questionnaire 1.4.2
1. Quel estle nom du processus par lequel la matiere passe directement de

| 6®t at solide ° | 0®tat gazeux?

2. |l a pression atmosph®rique, | e point de c
117,3 AC et son point dd®bullition est de
de | 6®t hanol ?

3. La d®tonation et | 0ex pynadtdestatneddun boO©t on de
transformation

Auto -questionnaire 1.4.2 0 Réponses

1. Quel estle nom du processus par lequel  la matiere passe directement de
| 6®t at sol i de Sublimatient at gazeux?

2.6 |l a pression atmosph®rique, | e point de c
-17,3 AC et son point doéd®bullition est de 7
de | 0 ®t h1la7306C ?

3. La d®tonation et | 0ex pynastdestatneddun boO©t on de
transformation chimique .

1.5 La méthode scientifique

1. Expérience :Per met | 6®t ude, | a mesure, | a compar
données sur les transformations physiques ou chimiques.

2. Loiscientifique :R®s ume et pr®dit | e r®sultat dodoune

3. Théorie:Tentati ve doexpliquer pourquoi i exi s

18



DATA
Do experiments,

collect facts NEW DATA
Test prediction by doing
new experiment(s)

LAWS .
Summarize facts in A cyclic

general statement(s) Process

PREDICTION

Propose a new

behavior based
on theory

THEORY
Set up model

1.5.1 Biais

1 Le biais est une forte préférence ou  tendance du chercheur quiinhibe
son jugement impartial.

T I'l 'y a un b chercheurdrait si forieméntudans une théorie
particuli re qudil interpr te |l es donn®es
cette th®orie, au | i eu do®l aborer une th®o

1 Le biais peut étre une entrave importante a la méthode scientifique.
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CHAPITRE2 8THEORIE ATOMIQUE
2.1 Théorie atomique de Dalton

2.2.1 La théorie

John Dalton a été le premier scientifique a élaborer, en 1803, une théorie

atomique, c. -a-d. une fagcon de décrire la matiere.

Sa théorie était basée sur plusieurs grands postulats’. Auj our ddhui , on
gue ces postulats comportaient de nombreuses failles, mais la théorie de

Dalton est n®anmoins reconnue comme | dune
déterminé que les atomes sont les plus petits composants de la matiere

(c.-a-d. des pa rticules qui ont la méme propriété chimique que leur

élément).

Ces postulats sont énoncés ci-dessous, et les corrections modernes sont

entre parentheses.

2.2.2 Postulats de la théorie atomique de Dalton (avec les corrections
modernes)

1. La matiére estcomp o0sée de particules microscopiques appelées
«atomes » (vrai).

2. Les atomes sont indivisibles ( faux = les atomes sont composés de
particules subatomiques ).

3. Les atomes ne peuvent étre ni créés ni détruits ( faux = les particules
subatomiques ne peuvent étre cré  ées ni détruites; les atomes peuvent
cependant étre manipulés dans les réactions nucléaires (fission et fusion),
chapitre 11).

4. Les at omengmeddément sontidentiques pour ce qui est de leur

taille, leur forme, leur masse et d autres propriétés ( faux = ce postulat ne

tient pas compte des isotopes, section 3.4).

Les atomes d 6 ® | ® mdifiérenss ont des propriétés différentes ( vrai).

Les atomes de différents éléments peuvent se combiner les uns avec les

autres dans des ratios fixes, simples et entie rs pour former des composés

d atomes ( faux = les gros composés peuvent avoir des ratios tres grands

et complexes ).

7. Toutes les réactions chimiques sont dues a la combinaison ou a la
séparation des atomes (  vrai).

oo

7 Le nombre de postulats varie selon qui présente la théorie de Dalton. Les renseignements
généraux sont habituellement les mémes , peu impor te la source .
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2.2 Découverte des particules subatomiques et du noyau

La théorie de Dalton a été critiquée , parce qu e ce dernier ne savait pas

gue | es atomes no®taient pas | a plus petit
Nous savons maintenant que les atomes sont composeés de particules

subatomiques.

Entre 1897 et 1932, les chercheurs, dont J.J. Thomson et James Chadwick

ont découvert t roi s particules subatomiques qui c

Ces particules subatomiques sont les suivantes
o Neutron : aucune charge, masse relative de 1 (1 uma) 8
o Proton :charge de +1, masse r elative de 0,9986 (1 uma)
o Electron :charge de 81, masse relative de 0,0005 (0 uma)

Cdbest Ernest Rut her fampdscgmmentledparticpese mi er , a
subatomiques interagissent dans un atome, en d®couvrant Idiexi ste
noyau.

o0 Noyau :Masse dense et de petite dimensi on
de charge positive, composée de protons et de neutrons.

roto
Neutron P Electron |
R
2.3 Théorie atomique de Bohr
2.3.1 La théorie
En1913, Ni els Bohr a pr®sent® un nouveau mo
explique | 8demplélaccasnent des
8L dunit® de masse atomique (umMma) est d®crite ~ |l a secti
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Dans la théorie de Bohr, les électrons sont en orbite autour du noyau selon

des trajectoires fixes, dansdes ni veaux ddéd®nergie pr ®ci s
ou couches °.

L6®nergie doéun ®l ectron doit °tre corrig®e

trouv e.

o Exemple : Les électrons qui se trouvent surla premiére orbite autour

de I 6hydrog ne doivent l8eVir une ®ner gi
Lorsque | es ®l ectrons passent doune rbite
absorber ou ®mettre |l a quantit® abaact e do®
différence entre les deux orbites.
Les électrons ne peuvent se trouver que sur ces orbites, et non entre elles.
2.3.2 Orbites des électrons
2.3.2.1 Définition
Sur | es or bi tgaisontprésRil mogat (c.o0 rasd. avec le rayon
orbitallepluspetit), | es ®l ectrons ont moins dod®n
Pl us un ®lectron est | oin du noyau, plus i
y Lower energy electrons
/ C \ Higher energy electrons
\xv B

Chaque couche est numérotée avec une valeur n. La couche la plus
proche du noyau correspond a n = 1. La deuxiéme couche est n =2, etc.
Chaquecouche npeut contenir un nombr eégaha xi mal o
2n2,

o0 lacouche n=1peutcontenir2xl1l 2=2x1=2 électrons maximum

0 lacouche n =2peutcontenir2x2 2=2x4 =8 électrons maximum

o0 lacouche n =3peutcontenir2x3 2=2x9 =18 électrons maximu m

Les orbites intérieures doivent étre remplies avant que les orbites
Supérieures ne puissent accepter des électrons.

9 Les termes « orbite » et «couche » seront utilisés indifféremment dans le reste de ce texte.
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n =1 (2 electrons max)

/ n = 2 (8 electrons max)

Les couches do®l ectrons sont tr s ® oi gn®e

gudun atome consiste essentiell ement en es

Si chaque proton et neutron avait un diametre de 10 centimetres,

| 6ensemble de | dat ome d@kilometes. un di am tre d
2.3.2.2 Diagramme des niveaux do®nergi e

1 Il estdifficile de dessinerle diagramme do6éun at ome qui repr ®sen
ni veaux doé®ner gselenladhé@iedeBdhi t e s

1 On peut plutdt représenter les atomes par un diagramme des niveaux
do®nergi e.

T Ce diagramme repr®sente |l es orbites sous f
augmente © mesure que | don sO0® oigne du no
noyau est au b as du diagramme).

T Voici un exemple de diagramme de niveaux d
dans son état fondamental et un état excité 10,

10 |es états fondamentaux et excités sont décrits a la section 2.7.
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n==6 14.2e\\ n=6 14.2 e
n=>514.1 eV¥— n=>514.1 eVL

n=4138eV———— n=4138eV-
=235 13.1eV————— n=3131eV——&——
n=2112eV———m n=2112eV
2 >
20 =
(] v
£ 53 Vacant
0 %0 shells
£ Vacant |
s shells <
- Yt n= 3
= g °
L L]
) n=1
n=1 1.0 eV——O—/—j n=1 1.0eV——M )
Energy-level diagram Bohr diagram Energy-level diagram Bohr diagram

£tat fondamental de | dhydrtoag mneexci t ® de | dhydrog n

2.3.3 Energie quantifiée

La découverte par Bohr que les électrons ne peuvent exister que sur des
orbites pr ®ci ses a ouvert dedaméocanigue”™ | 0®l abor a
guantique 11,
LO®nergie des ®l ectrons est guanti fi ®e, ce
peuvent avoir que desvaleurs d o0 ®ner gi e r s pr®ci ses.

Tortue non quantique Tortue quantique
Cbest un peu comme sSi V0o uwusgauermpetrelesune ®c h

pieds sur les échelons, mais pas entre ceux -Ci.

11 La mécanique quantiqgue (MQ) estla science des objets trés petits qui  ont un comportement

particulieraux tr s petites dimensions (que | don appelle domai
guantigueestau -del " de | a port®e du pr®sent cour certamai s i | es
compréhension afin de comprendre le comportement de la matiére et de ses interactions

| orsque | es ®changes ®nerg®tigues sont ~ | 86®chelle des
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Tried to step between
rungs (not allowed
when something is

quantized).
2.4 Orbitales
2.4.1 Définition
1 Lathéorie atomique de Bohr a été modifiée peu de temps aprés par
Arnold Sommerfeld, qui a découvert les orbitales (c. -a-d. les sous-

couches) 12,
T Chaque orbite do®l eettdonbesal eempqgqa® sont
par des lettres.
0 Lepremiertype ddor bital e p9gledeexiéhe plleet t r e
troisieme d, le quatrieme f.
o0 Apres, les orbitales sont identifiées par la suite alphabétique ch, i, j,
ki3 é
Le nombre de types de sous -couche correspond au nombre de couches.
Lacouche n=1 nda qu dperdesous ucbuche ( s),lacouche n=2
a deux types ( s, p), lacouche n=3atroistypes(s,p,d), lacouche n=4a
guatre types ( s, p, d, f).

= =

12 Tout comme les termes orbite et couche, les termes « orbitale »et « sous-couche » seront
utilisés de facon indifférente dans le reste de ce texte.
13 Les souscouches dont le nombre est supérieur a f ne sont pas occupées lorsque les atomes

sont a leur état fondamental. Les électrons peuvent étre excités pour occuper ces couches,
mai s nous nden traitons pas dans ce cour s. Les ®tats f
section 2.7.
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= Subshells

-

Shells —

2.4.2 Capacité des orbitales

T Le nombre ddéorbitales varie selon chaque

o llyaune orbitale de type s, trois orbitales de type p, cing orbitales
de type d et sept orbitales de type f.
1 Chaque sous -couche peut contenir 2 électrons.
0 L6 or bspeudordenir1lx 2 =2 électrons
o r bp peat toatenir 3 x 2 = 6 électrons
or bd peat toatenir5x 2= 10 électrons
o r b fipeuadorgenir 7 x 2 = 14 électrons
T Ces nombres do®l ect r olamglec2n?de ka septionn 8.8 t

o0 Lacouche n =1 peutcontenir 2(1) 2= 2 électrons (elle contient une
sous-couche s, qui contient 2 électrons)

o0 Lacouche n =2 peutcontenir2(2) 2= 8 électrons (elle contient une
sous-couche set trois sous-couches p, lesquelles contiennent
2 électrons chacune :2x(1+3)=8)

0 Lacouche n =3 peutcontenir2(3) 2= 18 électrons (elle contient une
sous-couche s, trois sous-couches p et cing sous -couches d,
lesquelles contiennent 2  électrons chacune :2x (1 + 3+ 5)=18)

0 Lacouche n =4 peutcontenir2(4) 2= 32 électrons (elle contient une
sous-couche s, trois sous-couches p, cing sous -couches d et sept
sous-couches f, lesquelles contiennent 2 électrons chacune :2x (1
+3+5+7)=32).

ot O

(@]

o L
o L
o L

(@]}
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2.4.3 Ordre de remplissage des orbitales

1
il

Electron capacity = Electron capacity
of shells (21%) of subshells

F1a
n=4 24?2 =32 d 10 —SSS5s

s 2.

~d10_
n=32B’=18—— , ¢_ jeuuuy

n=2202=8 —| b Jmeay
i “

n=121%=2 —— s 2 _gu

n=1
Les orbitales ne se remplissent pas toujours dans
| ordr e. n=2
€ mesure que | e num®ro doc
gue | e nombre door Egatleradnte s p=3
les orbitales deviennent tellement rapprochées
(en termes de taille et dadn=4
chevauchement entre les orbitales de différentes
orbites. n=5

Logiquement, les orbitales devraient étre remplies
dans | dor dirle- Zsu i2w-aBst- 3p- 3d n=6

- 4s- 4p - é

Mais | 6ordre v®ritable estn=/
1s- 2s- 2p- 3s- 3p- 4s- 3d- 4p- €

Ces chevauchements sont trés importants, car ils n=8
changent | 6ordre dans | equeil

remplies, ce qui a un effet sur les propriétés des éléments lourds.
On peut utiliser le schéma de remplissage des orbitales (a la droite) pour
d®t er miner | 6ordre dans | equel

es
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2.5 Configuration électronique

1 Ondécritlessous-couches en ®crivant nmde@bord | e nur
couche, suivi de la lettre de la sous -couche.
o Exemple : Lasous-couche sdelacouche n=2est?2s.
T Pour indiquer | e nombre -do®tkretroms| @ancsut
indice.
o Exemple :S6il y a un ®I| e eadauche nsdadacoushel a s ous
n=2,onl 0 ®2st. i t
1 Pour décrire tous les électrons dans un atome, on indique toutes les sous -
couches clte " clte. Cette f acoofiguratim pr oc ®d
électroniqgue € ddéun ®| ®ment .
o Exemple : Pour décrire les 11 électrons du sodium, on écrit
1s?25?2p 63st.

2.6 Modele atomique de Schrddinger

1 En 1925, Erwin Schrddinger a proposé un modéle quantique du
comportement des ® ectrons et du concept d
1 Dans son modéle, les électrons ne sont pas des particules solides qui se
comportent comme des planét es autour du soleil dans des orbites
définies.
T Les ®l ectrons existent plut?®t simultan®men
particules dans leur orbitale.
T Schr°dinger a ®gal ement montr® que | es dif
différentes formes.
1 Ces formes défini ssent les zones de plus grande probabilité de trouver un
électron.
C6est | e mod | e quantiqgue de | dat ome.
Le concept général de la théorie de Bohr, avec ses couches et sous -
couches quantifiées, est jugé approprié pour expliquer le comportement
chimique des éléments, mais le modéle quantique de Schrodinger décrit
mieux le comportement réel des électrons.

= =

2.7 Etats fondamentaux et excités des atomes

2.7.1 Définition

1 Dans les conditions normales, les atomes sont dans leur état fondamental.
Cela signifie que tous les électrons sont  dans les orbites les plus basses
possible.
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1 Si un atome est expos® © une source do®ner
l umi re, etc.), |l es ®l ectrons absorbent de
sup®rieure @bisor b®eeegite®gal e |l a di ff ®re
|l es orbites et sdans unegrbitasumtreure)a pl ace

o Cette énergie est habituellement désignée par le terme « photon »
(cbest un paquet gquantique de | umi re ou
électromagnétiq ue).

f Lorsque cela se produit, | 6datome est alors

Photon
/'/.-’ _hmh\\
® %l |
e, S
Ground Absorption Excited
Stale of Fhoton State
2.7.2 Energie quantifiée

T Comme | es couches do®l ectrons sont quantif

absorber une quantit® do®nergi e qui est ex

di ff ®r ence do®n eucle okl setnouve et uné caucte o
Supérieure pour y étre exciteé.

1 Si | 6®nergie disponible est sup®rieure ou
| 6®l ectron ne | absorbera pas et | dat ome
13 eV VV\IV> ’ j@‘iev \/\/‘-r\/ 18 eV /v«wo Y ’>>¢;4e-v\ /\f\r-’\/ 14 eV'\/\’-'\/ > "/"»‘17114‘2;‘,\‘:\
I \‘ 1 ,” [/ /’ ‘\\‘ \\i‘ / [/ \\ \
\ . ’;: / \ , | , ‘ /'
’ / ”' ‘:\\ \ \ / / //‘ 2
/ - v e 4
2.7.3 Relaxation
1 Lor s g eéldctonest excité, il reviendra naturellementa  son niveau
fondamental, ce que | 6on appelle relaxati
«désexcitation »).
1T LO®l ectron excit® peut retourdmegme di rectem
(exemple :de n=3an=1)ouparétapes,c. -a-d. en passant ddun

couche a une autre (exemple :den=3an=2puisan=1).
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f Lorsqudu

n ®l ectron revient " une couche d©o
photon do®n
S

ergie correspondant .

T Comme | e couches ont des niveaux doOo®ner gi
(quantif i ®s ) , |l a relaxation ddéun ®l ectron ®met
do®nergie (photon), correspondant ~ wune | o

tres précise de la lumiere 14,

1 Toutes les couleurs de lumiére émises par un élément, lorsque ces divers
états excitésreviennen t ° | 6 ®t at f ondamental, compose
lumineux de cet élément.

Auto -questionnaire 2.7

1. Utilisez |l es diagrammes de niveaux do®nerg
section 2.3.2.2 pour répondre aux questions suivantes
a. Comment pouvez -vous dire que le diagramme  de droite
repr®sente | 0®t at excit® de | dhydrog ne
b. Siun électron est dans la couche n =1, quelle est son énergie en

eVv?

c. Siun électron estdans la couche n =2, quelle est son énergie en
eVv?

d. Combienfaut -i | dd&é®ner gi e pour transf ®r er un
n=1alacouche n=2?

e. Faudrait-i | l a m°me quantit® do®nergie, ou p
passer un électron de la couche n=2alacouche n=3?

f. Si | at ome est expowm&enérgiedel2 pdv/pqueons d b

se passera -t-il? Pourquoi ou pourquoi pas?

Auto -questionnaire 2.7 0 Réponses

1. Utilisez |l es diagrammes de niveaux do®nerg
section 2.3.2.2 pour répondre aux questions suivantes
a. Comment pouvez -vous dire que le diagramme de droite
repr®sente | 6®t at e x bangc®@diagmmnmep hydr og ne
| 6 ®l e c tsruorn |edsetB.hds Electrons retournent toujours a

une orbite doé®nergie I nf ®r=iletnr=€ sontCo mme
vi des, | 6 ®1 ectagsar n eaneBersdietl 6ppa ome ndava
été excité.

b. Siun électron est dans la couche n =1, quelle est son énergie en
ev? 1,0 eV

c. Siun électron estdans la couche n = 2, quelle est son énergie en
eVv? 11,2 eV

“Le |Ilien entre ®nergie et longue2Br ddonde est d®crit
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d. Combienfaut -i I dod®nergi e pour transf ®rer un
n=1alacouche n=2?10,2eV

e. Faudrait-i | l a m°me quantit® doéo®nergie, ou p
passer un électron de la couche n=2alacouche n =3?Ilfaut
moi ns dod ®n e airg passer proélectronfde la couche n =2a
la couchen =3,quedelacouchen =1alacouchen =2(1,9 eV
comparativement & 10,2 eV).

f. Si | at ome est expos® ° des pdVpgueons dou
se passera -t-il? Pourquoi ou pourquoipas? L O ®loestur | dorbite
n=1 (®tat fondamental) absorbera | d8®ner (
n = 2. Cela est possible parce que le photon a une énergie
exactement ®gale " |l a diff®renced do®ner
etn = 2.

2.8 Spectre électromagnétique

1 Le spectre électromagnétique désigne toute la gamme des longueurs
d 6 o n d erayohnement électromagnétique 15,

1 Le rayonnement électromagnétique est un type de rayonnement dans
lequel les champs électriques et magnétiques varient simultanément.

1 Cerayonnement comprend la lumiere visible, les ondes radio, les
rayons X, le rayonnement UV et tous les autres rayonnements bien connus
des humains.

Penetrates Earth's
Y N Y N
Atmosphere? | Y ] Y |
Radiation Type Radio Microwave Infrared Visible Ultraviolet  X-ray Gamma ray
Wavelength (m) 10 1072 10°° 0.5%107° 1078 10710 10712

Approximate Scale ¢
of Wavelength

Buildings Humans  Butterflies Needle Point Protozoans Molecules Atoms  Atomic Nuclei

10* 108 10%? 10 10' 10 107

15 Le présent cours requiert seulement une compréhension éléme ntaire du spectre
électromagnétique.
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2.8.1 Propriétés

2.8.1.1 Longueur dodonde

f La Il ongueur doéonde est | a distance entre |
creux)y ddune onde.
T La Il ongueur doéonde est inversement proport

(par conséquent, les ondes longues ont une faible énergie et les ondes
courtes ont une grande énergie).

Wavelength

2.8.1.2 Energie

T L6®nergie dbéune onde de pharirdesalonguemst cal cul
déondlézg:
0 h =constante de Planck = 6,626 x 10-34 J%5
0 c =vitesse de la lumiére (3 x 10 8 m/s)
0O & Il=ongueur ddonde
o E =énergie

2.8.2 Lumiere

2.8.2.1 Définition

1 Lalumiére est une onde électromagnétique (c. -a-d. une onde qui
contient de | 0®nergi e).
T EIl'l e est compos®e de photons (paquets quan
déplacent a la vitesse de la lumiere  , désignée par le symbole c.
0 c =vitesse de la lumiéere (3 x 10 8 m/s)
1 Les différents types de lumiere sont caractérisés par leurs longueurs
ddonde uami ques
f La I ongueur doéonde d®finit | a couleur de |
do®nergie qubdell e transporte.
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2.8.2.2 Spectre visible

T Nos yeux d®tectent | es | ongnmesaeusfermeldeonde de
lumiere de cou leur.
o Lalumiére rouge (750 nm) a la plus faible énergie.
o Lalumiére violette (400 nm) a la plus grande énergie.

red NS N\SN\S

Orange

Yellow

T VAVAVAVAVAVAV/
indigo NS VVVWN
YRR AVAVAVAVAVAVAVAVAVA

Energy increasing

2.8.3 Spectre do®mi ssion et ddéabsorption

2.8.3.1 Spectre do®mi ssi on

T Le spectre dé®mi ssion déun ® ®ment est | de
de lumi re que | 6® ®ment ®met | orsque | es
leur état fondamental.

T Un ®I ®ment a plusieurs |l ignes dans son spe
transitions doéun ®tat excit® ~ | d6®tat fond

o Exemple : P o ur dogereylas transitions les plus notables sont les
suivantes :

A n=5Y n =2 (lumiére indigo)
A n=4Y n=2(lumiére bleue)
A n=3Y n =2 (lumiére rouge)
T 11 y a aussi de nombreuses transitions qui
qui ne sont pas dans le spect re visible.
1 Les métaux de transition, les lanthanides et les actinides ont des spectres
do®mi ssion plus complexes que | es ® ®ment s
gue le nombre de transitions possibles est plus grand en raison de leurs
orbitales d et f partiell ement remplies.
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2.8.3.2 Spectre doéabsorption

T Le spectre doéabsorption ddédun ® ®ment est |
ddonde qui sont absorb®es par un atome | or
excités.

1T Le spectre ddobabsorption est | dinverse du s

n=2-n=3
Hydrogen Absorption Spectrum l

Hydrogen Emission Spectrum

] ]
400nm 700nm
n=3-n=2
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CHAPITRE3 8 PROPRIETES DES ATOMES

331Propri ® ®s doun at ome

1 Le numéro atomique , Z indique le nombre de protons dans un atome
0 Le numéro atomique identifie un atome .
A Exemple : Lesatomes de carbone ont toujours  six protons, de
sorte que tout atome comportant six protons est un carbone .
0 Lenuméro a tomique estla seule fagcon d @entif ier un élément , car
le nombre d électrons peut change r (on a alors des ions, voir la
section 3.6) etle nombre de neutrons peut changer (on a alors des
isotopes, voir la section 3.4).

1 Le nombre de masse (A) estle nombre de protons plus le nombre de
neutrons ( la masse des électrons est négligeable par rapport a celle des
protons etdes neutrons,de sorte qudell e ndest pas com

T LAdunit® de ma s(ema) esttl odind dg umasse d Sruatome
(chaque proton pése 1uma, chaque neutron pése 1uma, eta chaque
électron on assigne O uma).

o Exemple : 1 atome de carbone contient 6 protons, 6 électrons et
6 neutrons , de sorte que sa masse atomique est de 6+0+6=
12 uma
f luma =1,66x 1024 gram me.

Auto -questionnaire 3.1

1. Si on vous dit qudéun at ome lGuma,rcetter o mbr e de
informationest -el | e suffi sante powDaindehDiaffifer mad
guel est | 06® ®ment ?

2.Si on vous dit qguo undeantassene 27 &tcantentn o mbr e
14 neutrons . Cette informationest -el | e suf fi sante poWwr ident
Dans | daffirmative, quel est | 6® ®ment ?

Auto -questionnaire 3.1 d Réponses

1. Si on vous dit quodoun at ome léaduma,rettes o mbr e de
information est-el | e suffisante powmbDaindehDiaffifer mad
qguel est | Nbo®kaRde@ambr@ux elément s peuvent avoir la

méme masse. C 0 e 8 huméro atomique (nombre de protons) qui identifie
de facon unique chaque élément .

2. Sionvousditqudun atome a un nombre de masse de
14 neutrons . Cette informationest -el | e suf fi sante poWwr ident
Dans | d6affirmati ve,Ouqcamddnongbetde |néuBdIn® me nt ?
peut étre soustrait du nombre de masse pour dé termine r le numéro
atomique (nombre de protons), quiest unique pour chaque élément . Par
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conséquent, le numéro atomique de cet élément est 27 814 =13, c.-a-d.
| aumin ium.

3.2 Représentation des éléments
1 La méthode classique pour représenter un élément consiste a placer
devantle symbole del&lément (X) son nombre de masse (A) en
exposant, et son numéro atomique  (Z) en indice, comme suit : 2X
1 Variantes
o Parfois, on inverdee eldé &.upuffitde seme nt
rappeler que la masse est toujours supérieure au numéro atomique
(ou ®gal e, danBkydrbgene ca-a-d.de | 6
o Parfois, le numéro atomique Zn & e st p.Lelane parte pas a
conséquence, car le nombre Zestredondant (par exemple, tous
les atomes de carbone ontun numéro atomique de 6, de sorte
gudon nda pa&an mM°untei ltiesnprs | e symiCol e de
et son numéro atomique  6).
o Dans une phrase , le format exposant/indice ndest pas. courant
Plutdt, on identifie habituellement  un élément en écrivant son nom
complet, suividu nombre de masse A (par e xemple , hydrogene 1
désigne un atome d @ydrogéne avec une masse de 1 uma).

Mass number = 12 Element symbol = C

M2
6C

Atomic number = 6

Auto -questionnaire 3.2
1. Répondez aux questions suivantes pour cet élément s Ke

a. Quel estle nom complet de cet élément ?
b. Combiencontient -i | de protons, do®I €&ctrons et
c. Représentez cet élément dans un autre format
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Auto -questionnaire 3.2 d Réponses

1. Répondez aux questions suivantes pour cet élément L3 Xe
a. Quel estle nom complet de cet élément ? Xénon
b. Combiencontient -i | de protons, do®I €&ctrons et

Nombre de protons = numéro atomique =54
Nombre de neutrons = nombre de masse 0 numéro
atomique =131054=77
No mb r électtails = numéro atomique dcharge=54 60
=54
c. Représentez cet élément dans un autre format . Xénon 131 ou 131Xe

3.3 Couche de v alence
1 Lacouche | a pl us e xatene rgei codtiént des électrons dans
| état fondamental est appelée couche de valence

// \\ /Valence shell

\&//

1 Rappelez -v o us q wsdction R.4 nous avons mentionné que les orbites
électron iques sont subdivisées en orbitales qui ne sont pas remplies en
ordre séquenti el. Les électrons de v alence sont uniqguementles électrons
de | 6 o rdyanttleenuméro n le plus éleve .

o Exemple :Lorsque | don t il a@mtrdrempltee rledkemp | i s s a
configuration électronique du brome est  : 122522p63s23p 64523d 104p>.
o M° me si | &dcest templieaalprés 4s, seuls lesélectrons de la

couche n =4 sontdes électrons de valence
1522522 63523 64523d 104>,

o De sorte que le brome a sept électrons de valence , ce qui
correspond au fait que  cet élément se trouve dans la colonne 7 du
tableau périodique .

3.4 Isotopes
1 Lenombre de neutrons peut varier entre les différents atomes d dun m° me
élément .
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1 Par conséquent, différents atomes d 8 u n mélément peuvent avoir des
masses différentes .
1 Le nombre de neutrons d 6ruatome est habituellement similaire  (mais pas
nécessairement égal ) au nombre de protons.
1 Les atomes ayantun méme nombre de protons , mais un nombre différent
de neutrons , sont appelésisotopes de | 06 ®l. ®men't
0 Exemple : Tous les atomes de carbone ont 6 protons. La plupart des
atomes de carbone  ont 6 neutrons , mais certains enont 7 ou 8. Par
conséquent, lesisotopes du carbone pésent 12, 13 ou 14 uma.

6 protons " 6 protons 6 protons
> £ 6 neutrons W P S 7 neutrons 8 neutrons
Y o f‘v ? a‘s | . ‘ r
‘." / “* ‘ o / "“
/ /,,/ /
.- / -0 —o— /
Carbon-12 Carbon-13 Carbon- 14
(6P + 6N) (6P + 7N) (6P + 8N)
Atomic weight = |2 Atomic weight = |3 Atomic weight = 14
+ ) Proton (atomic mass =)
Neutron (atomic mass = |)
® Electron (atomic mass = 0)
1 Habituellement , seuls quelques isotopes d druélément sont stables,et | dun
ddentre eux est. |l e plus courant

o Exemple : Le carbone 12 est stable et courant ,le carbone 13 est
stable mais rare, le carbone 14 estinstable (radioacti f).
1 Certains élément sn d o nt dsotape stable (exemple : uranium ).

3.5 Masse moyenne

3.5.1 Définition

Jusqud’ ,pouRaesdecritla masse atomi que sous forme de
nombre entier
Cel a est vrai | d 68 Qqua indive el (pgr a xeimm@e , un

atome de carbone  a une masse de 12 uma ), mais en raison de

| dexi st egotopes, diferents atomes d 6 u n  meélément peuvent

avoir des masses différentes (exemple : deux atomes de carbone

peuvent avoir J|d@dhumaneetmals@a&ut rde 18uma, mas s e
respective ment).
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Parconséquent, | or sque | douynoyp @ d Btemes , sa masse est la
moyennede lamassedes i sotopes par rapport ° | dab
de chaque isotope.
Cette masse est appelée masse moyenne (ou masse pondérée)
Exemples :
o Ungroup e d aomes de carbone contient 50 % de carbone 12 et
50 %de carbone 13,etlamasse moyenne doun atome de
estdoncde (12 uma x0,5)+ (13 uma x0,5) =12,5uma.
o0 Ungr oupe dOodetcashores contient 75 %de carbone 12 et
25%de carbone 13,etlamasse moyenne doéun atome de
estdoncde (12 uma x0,75) + (13 uma x 0,25) =12,25 uma..

NOGoubl i ez pnasse dgbuuatonme aindividuel est toujours un nombre
entier, de sorte qu atonseide garbong a,ildumurkd un s e ul
masse de 12uma oude 13uma,mai s si | e par |lasomedsdun grou

de carbone , sa masse moyenne serad e 12,25 uma (sion prend le
deuxieme exemple ci-dessus).

3.5.2 Abondance naturelle

3.5.2.1 Terre

Chaque isotope est présent naturelle ment surla Terre. Certains isotopes
sont plus abondants que ddautres
La masse moyenne d druélément t i ent ¢ o mabondanag e delsés
isotopes sur la Terre.
Exemple : carbone

0 L dbandance naturelle  du carbone 12 estde 98,93 %

0 L dbandance naturelle  du carbone 13 estde 1,07 %

o L 6bandance naturelle du carbone 14 est sous forme de quantité
trace
0 Masse moyenne duc arbone = (12 uma x 0,9893) + (13 uma x
0,0107) + (14 uma x 0) =12,01 uma
3.5.2.2 Eyace

L @ondance naturelle  des isotopes varie d a n s spcé. e

Parexemple ,| 6 abondraelcat i oxggerkelb,ld @ oxygene 17 et

d e odygene 18 est différent e dans les roches trouvées surla Terre, sur

Mars et sur les astéroides(et ai |l |l eur s )dans | univers
Cbest de cette fa-on que déesninersiugent i fi ques
roche trouvée surla Terrepr ovi ent doéun ast®ropude ou soi
roche terrestre . Si | a r oche pstéooWde, santassd ayemne en

oxygene sera diffetrentede cel |l e ddune .roche terrestre
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Auto -questionnaire 3.403.5

1. llyatroisi sot opes de I hydiogéhe dchydrogene 2
(deutérium) et hydrogene 3 (tritium) .

a.La masse moyenne de | &hyuha Agartmée est de
cette information, quel est | 6i sotope d
la Terre?

b. Le réacteur nucléaire CANDU (une invention canadienne) est
réputé dansle monde entier, car i | utilise de | durani
|l i eu de | dur gehded M eerur il omhuir)de comme mod®r
deneutrons. Les mol ®cul es (HDecantientewntdu d e
deutériumaul i eu de | 6 hBjodrguoid edn eurde est-elle

désignée ainsi?

Auto -questionnaire 3.403.5 d Réponses
1.1l 'y a trois i sot:dhywegnedé@ hydrégened2 og ne
(deutérium) et hydrogene 3 (tritium) .

a.La masse moyenne de | HOO8uda Agpartmee est de
cette information, quel est | 6i sotope d
la Terre? L &ydrogéne 1 e s tisotdpd le plus courant, parce que la
mas s e moy e rhpdeogedee est ti@s pres de 1 uma.

b. Le réacteur nucléaire CANDU (une inventio n canadienne) est

réputé danslemonde enti er, car il utilise de | 0
|l ieu de | duranium enrichi), et de | deau
deneutrons .Les mol ®c ul es (HD)ecantienhewtdur d e

deut ®ri um au | i e ul Roerqubid lbyediruo d dvelle de a

cenom?La mol ®cul e d 06 e a deuttcdumta eaumeamasgse d u

de 2uma,t andi s hydregéne | 1&a une masse de 1 uma. Par

conséquent ,| deau contdewméionte dtu pl us | ourde qu
cont enarhydrogéee L.6

3.6 lons

3.6.1 Définition

Un atome est neutre (c.-a-d. i | n 0 a ca@ey sdenombre de protons
est ®gal a uélettomsbr e do
Un atome qui a une charge estappelé «ion » etil a un nombre de
protons di f f ®r ent d élecmoasmbr e do
0 Anion =ion chargé négativement (p | u ®lecttohs que de protons)
o Cation =ionchargé p ositivement (mo i n €lectiods que de
protons)
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Pour repr®senter un i on, on edanmeten | e

exposant la charge.
o Exemple : Sodium auquel manque un électron : Na* (image

ci-dessous)
o Exemple : Oxygéne portant deux €lectrons additionnels : 02
Rappel :Les atomes ne peuvent pas perdre ou gagner de protons. Seuls

les électrons peuvent étre ajoutés ou retirés

+

3.6.2 Calcul dela charge

On calcule comme suitla  charge d &ruion : charge = nombre de
protons dn o mb r électtobs

On cal cul e comme s édcttonsl dans omiomb: nombre 6
d électrons = numéro atomique & charge

Auto -questionnaire 3.6
1. Remplissez le tableau suivant :

14N3- 24Mg2+ 23Na+ 56Fe3+

Mass Number
Atomic Number
# Protons

# Neutrons

# Electrons

2. Qudont en comnm#FMgPretsNai?on s
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Auto -questionnaire 3.6 d Réponses

1. Remplissez le tableau suivant :

147p3-

Mass Number 14

Atomic Number 7

# Protons 7

# Neutrons 14-7=7

# Electrons 7= I(;)3} -
2. Qudont en

10 électrons en tout, dont 8 électrons de valence
appel | evalentce eanplet t (seckien 4.7), ce qui signifie

qgue | don

24Mg2+ 23Na+ 56Fe?>+

24 23 56

12 I 26

12 I 26
24-12=12 23-11=12 56-26=30
12-2=10 II-1=10 26-3=123

c o mmu-nMgF* etdNa i? €es $roisNons ont

gudi | stabke s(non réactifs).

3.7£t atxydhiioo

T LO6®t at datiod Oaxws s i

. Ces ions composent ce

appel Roxydaion)h regrésente le

nombr électtofls q u & atome peutgagner , perdre ou partager afin

de produire une couche de valence

un autre élément .

= =4

Les

Ce nombre est un entier qui peut étre

compléete pendant la liaison avec

positif, négati f ou égal a zéro.
®t a daiondsdr mngortant spour comprendre les types de

liaison et savoirc o mb i e atone® de chaque élément prennent part a

une liaison .
Mai s
charge formelle .

ldd®tatidn N 0 e st

Les métaux de t ransition o n t
multiples, car leurs orbitales d et f orbitales sont partiellement remplies

pas

souvent

n®cessai

d aation®dtabless

rement | a m°
ddéoxy

, et

ilspeuvent étre stable s selon différent s modes de remplissage des

orbital es (les orbitales a moitié remplies sont souvent
Exemple : Le fer peut avoir

+2o0u+3c omm

e ®t at s

0 Lesélectrons les plus énergétiques dans le fer non lié
couches 4s23dS. Le fer peut étre stable avec les orbitales 4s'3d>
(orbitales 4set 3d remplies a moitié ; ®t a toxydafion de +2)ou

stable ).

dboboxydation
sont dans les
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4s°3d> (orbitales 4svides, orbitales 3d a moitié remplies; état
d O6xydation de +3).
1 Letableau ci-dessous pr ®s e naxgdatiore ks pg carhnsunsd 6
d es métaux de transition de la premiere rangée

Element Name | Atomic Common g
and Symbol | Number | Oxidation States ElethomConfiguration
Sc: [A
Scandium (Sc) | 21 +3 Sc: [Ar] 4s23d! e _y: ‘L\_,_j\_/_
3d
Ti: [A
Titanium (Ti) | 22 +4 Ti: [Ar] 4s%3d? e %L ‘LLL,::/—
3d
([A
Vanadium (V) 23 +2,+3,+4,+5 V: [Ar] 4s%3d° e _/‘I{SL L\%i]:\_/_
3d
Chromi e P R O s [ 0
r(‘(’:“r‘)‘“m 24 +2,43,+6 Cr: [Ar] 4s'3d° CRN
M ” mfar] L0101 1 1 1
a(lllvglil)lese 25 +2,+3,+4,+6,+7 | Mn: [Ar] 4s23d° 4s \_,_;;\/
Iron (Fe) 26 +2,+43 Fe: [Ar] 4s%3d5 in s _/«l’«% JL\_/]_,-%\J_/J_
3d
: [A
Cobalt (Co) | 27 +2,+3 Co: [Ar] 4s23d” sl L JL\L,‘}\J—/L
3d
i: [A
Nickel (Ni) 28 +2 Ni: [Ar] 4s23d° WL ‘:LL ‘““%L
3d
:[A
Copper (Cu) 29 +1,+2 Cuo: [Ar] 451339 cus LArd % L\%-{L\lb&
3d
Zn: [A
Zinc (le) 30 +2 7n: [AI'] 4SZ3d10 n: [Ar] j4.|: l&i.lg/ﬂ;
3d

3.8 Radioactivit é

3.8.1 Définition

1 Lesisotopes instables sont appelés « radioacti fs ».
1 Dans un isotope radioacti f,le ratio des protons sur lesneutrons est instable ,
de sorte que le noyau se désintégre natur ellement au fil du temps
0 Exemple : Le carbone 14 se désintegre en azote 14 (plus un
électron).
o Exemple : L &ranium 235 se désintegre en thorium 231 (plus une
particule alpha) 16.

%] ] sbéagit ici de | a d®si nt 28§, guprencddes cendaines deentilliols de | dur a
ddann®es. On est plut®t habitu® " 23anrklypgon 98eenl a d®si nt ®
baryum 141 (plus deux neu trons). Cette désintégration se produit dans un réacteur nucléaire

apr s Qqax51adURt ® bombar d® av e285ddveestdunle B36,quses (| 6 U

désintegre rapidement en Kr 92 et en Ba 141). Cela ne se produit pas dans la nature.
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3.8.2 Demi-vie

T

Certains isotopes radioactifs se désintegrent plus rapidement que
ddautres. La rapidit ® isttepe da®isactihest®gr ati on do
mesurée en termes de demi  -vie.
La demi -vie est le temps requis pourque 50%d 6éun ®chantill on de
radioactive se désintégre .
o Exemple : Lademi -vie du carbone 14 est5 730 ans. S au départ
nous avons 100 atomes de carbone 14, aprés 5 730 ans, nous
aurons 50 atomes de carbone 14 et 50 atomes d 6 a z @4 e
o Exemple : Lademi-vie d e urinium 238 estde 4,5 milliards
ddann®es
Lademi -viedu carbone 14est rel ativement courte, de s
rare de trouver du carbone 14 surla Terre.
Mais certains isotopes ont une trés grande demi -vie et sont donc
abondants surla Terre (exemple :uranium 238).
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CHAPITRE 4 8 TABLRU PERIODIQUEDESELEMENS

4.1 Elaboration du tableau périodique

1 Dmitri Mendeleiev a été la premiere person ne a classifier
systématiquement les élément s.

1 En 1869, il a constaté la structure répétitive des propriétés physiques et
chimiques des éléments,ce que | 6 on péaipdried.l e | a

1 Mendeleiev a trouvé g u & elassantles élément spar masse croissante et
par groupe de huit élément sl7, tous les élément sdans une méme colonne
avaient des propriétés périodi ques.

1 Laclassification des éléments par Mendeleiev 6 a amen® ~ l@®noncer
«loi de Mendeleiev » (aussi appelée loi périodique ) : «Les propriétés des
élément ssuivent des cycles réguliers (périodiques ) lorsque les élément s
sont classés par ordre de masse croissante ».

1 Plus tard, on a réalisé que les élément sdevaient étre classés par numéro
atomique croissant et non par leur masse, mais la masse était une bonne
approximation.

1 Letableau périodique de Mendeleiev , dans sa formulation de 1898, est
présenté ci -dessous (pour intérét ).

0 I 11 1 v ¥ vI vil
Had LiT Ba9-1 L1l ci2 H4 a1is F19 —_ .
el Na2l MNgiid AlL2T 5284 P31.0 §321 Q354 —
Ar d0 K 381 Cad0 Be 441 Tids1 V512 Cr32.1  Mo550 Fe56, Niss¥, Co5d
Er =45 Cu6d6  ZnGhd Gn 70 Ge 72 AsTH B6-7941 Br 8040 —
X ==63 RL 854 Br87.6 Y&9 Zr90.5 Hb 94 Mo360 — Ru 1062, Rk 103, PAL106
- A 1OTH Cd112 Imlid Bnl-IS-ﬁ Bb iz Tel127 J 1269 .-

— Qo133 Ba 374 Lall3Bete — — — —_ —

L — —_— [r— e — — —_— — —

— YH173  — Tal83 Wise — 0s 191, Tr 193, PL106

— Am 1972 Hpg2003  TI2041  PL206D B 208 — - —

— Th 232 — . U240 — —_—

17 Cela tient compte  des éléments du groupe principal (les métaux de transition, les lanthanides
et les actinides ont été découverts plus tard).
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4.2 Le tableau périodique moderne

1 Letableau périodiqgue moderne contient «j u s qx1@8 élément s!8,
classés en 32 colonnes (8 pour les élément sdu groupe principal , 10 pour
les métaux de transition, 14 pour les lanthanides/actinides) et 7 rangées .

1 Les colonnes sont appelées group es. Les rangées sont appelées périodes

18
1A VillA
LA . LBA
1 Periodic Table of the Elements 2
H 2 13 14 15 16 17 He
Wyogen [y s WA VA VA VIA VIIA et
Lotoos ] 2a Number _ A 4A SA A TA el
3 4 5 i W 8 9 10
Li Be Syzbos B C N O F Ne
Lithium Berylhum Boron Nlrm Oxygen Fluotine Neon
| 8841 | 9012 Name L1081 | 2o L. 14007 || 15998 | 18938 | 20.180
11 12 Angic v, 13 14 *’15 A6 |17 18 1
Na Mg 3 4 5 6 7 8 9 10 1 12 Al Si P S Cl Ar
Sodum Magnesium mes VB VB vis vis vin 18 ns Aminum Shicon Photphorus. Sadtun Chiorine Argon
| 22990 | 24308 38 48 58 68 78 v 8 18 28 26982 | 26-00! ,.,Mﬂr% L 35483 | 39948 |
19 |20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30 31 34 35 36
K Ca Sc Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
Potassium Calcwn Scandium Tranium Vanadem Chromwen  Manganese Won Cobalt Nockel Copper e Galwm Selecaan Bromine Karypon
| 39008 | 40078 44,956 47.367 50042 sx 96 54.938 55.845 58.933 58693 63546 65.38 69723 | 72.53: I\ 74 922 ‘ 78971 d 79.904 | 84798 |
3 38 39 40 4 44 45 46 47 48 49 50 153 54
Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te | Xe
Rubldmm Styontium Yitrdam ZDwconium Nioblum MotyDdernam Ruthenium Rhodum Palladiom Sever Cadmsum Indum Tin Telurium lodine Xanon
| 8as68 | s182 88.508 91224 $2.906 Bes T 98007 10107 102.906 108.42 107.868 112411 114818 || 18711 | ;znmgm 1276 | 126904 || 131294
[ 56 57-71 |72 73 74 75 76 77 8 1 86
Cs Ba Hf Ta W Re Os Ir
Barium Hatoium Tantabeen Tunguien Rhenaksm Osmiurm I
L 132905 137328 17849 180,948 183 84 186207 19023 192217
8 1 88 89-103 | 104 105 106 107 108 109
F r Ra Rf Db Sg Bh Hs Mt
Radum Dubnium Bobeium Hassaem
mmo 1. 226025 [251) [262) [265] [264] [269) [268]

%

169 70 1

= i
i La Ce Pr Nd Pm °Sm Eu 09,.9., Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu

Samarum Vitertauen
me »uone »uom L,mzuj 144,913 ,,1,503,6, vswsu 1575 A 1539251 152500 164930 167259 mw 173.055 mm
100 101 102 103
Actinide
v Ac Th Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md No Lr
Neptusoamn
227 028 2’32 038 231 Q36 238 029 237,048 2“ 054 2‘3 061 | 247 070 247 Q70 251.080 54} 257 095 258.1 59 |01
1 | |
% Alkall Alkaline Transition Basic
Synthetic Metal Earth Metal Metal Semimetal  Nonmetal Gn Lanthanide Actinide
| N—

4.3 Périodicit é
1 Lesélémentsd d un m@roup e ont des propriétés chimiques et
physiques similaires.
o Exemple : Aucun des élément sdu group e 18 (8A) ne participe a
des réactions chimiques

1 Lesélémentsdevi ennent plus r®actifs ° mesure qu
colonne .

BBllya«j us qmld8éléments, car les éléments dontle numéro atomique est égal ou supérieur
a99 ndont pas ®t TRrret Rlusieuks @es él&ments lolurds ont été synthétisés en
laboratoire, et les éléments trés lourds (numéro atomique de 113 et plus) sont trés instables et
sont trés difficiles a synthétiser.
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o Exemple : Tous les éléments alcalins (group e 1) réagissent avec

| deau pour produire de |

a chlghumest et de
moyennement réactif, tandis que le

francium est trés réactif .

Lithium (Li) Sodium (Na) Potassium (K)

2Li + 2H,0—> 2 LiOH + H, 2Na + 2 H,0— 2NaOH + H, 2K + 2 H,0— 2KOH + H,

P

é ) & ,\W/--[‘)

4.4 Rangées et colonnes

4.4.1 Colonnes : Electrons de v alence

1 Le n o mbéleetrond @e valence dansun élément estégal au numéro
de col on @élémemt gpolir es éléments du groupe principal ).

1 Celaexpliquela périodicit &€ observ ée dans le tableau périodique , carle
nombre d électrons de valence

d étermine les propriétés et la réactivité
d 6 uétement .
o Exemple : Tous lesélément sde la colonne 1 ontun é lectron dans
leur couche de valence ,sibienqudi |l s ont des propri ®t¢
1 2 13 14 15 16 17 18
IA ITA IIIA IVA VA VIA VIIA VIIIA
1<— Number of electrons in shell 2
H He
; a 2 2 02 3 2 4 ; 5 ; 63 20 7 ; ;
Li Be B C N (0] F Ne
; ; 1 ; g 2 ; g 3 JZ ; 4 JZ ; 5 ; f; 6 "2 :3 7 2 ; 8
Na Mg Al Si P S Cl Ar

4.4.2 Rangées : Nombre de couches é lectron iques

1 Lenombre de couches contenantdes électrons peut étre déterminé

ddapr s | e num®r oélédnent r ang®e de | 0
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0 Les élément sde la premiére rangée (H, He) ont un ou des électron s
uniqguement dans la premiére couche .

0 Les élément sde la deuxieme rangée  (Li, Be, B, C, N, O, F, Ne) ont
des électrons dans la premiere et la deuxieme  couches , etc.

Auto -questionnaire 4.4

1. Trouvez le potassium (K) dans le tableau périodique .
a. Quel est son numéro de colonne  ?
b. Quel est son numéro de rangée ?

c. Combienya -t-i | do®l ectrons dans | a couche de
potassium ?

d. Combien de couches (orbites) du potassium contiennent des
électrons ?

e. Le potassium est -il plus ou moins réactif que le césium ?
Dessinez le diagramme de Bohr du potassium

.

Auto -questionnaire 4.4 d Réponses

1. Trouvez le potassium (K) dans le tableau périodique .

a. Quel est son numéro de colonne ? Un

b. Quel est son numéro de rangée ? Quatre

c. Combienya -t-i | d 6 ® e c tacauche de gatemcs du
potassium ? Un

d. Combien de couches (orbites) du potassium contiennent des
électrons ? Quatre

e. Le potassium est -il plus ou moins réactif que le césium ? Le
potassium est moins réactif que le césium

f. Dessinez le diagramme de Bohr du  potassium .
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4.5 Blocs périodiques

1 Letableau périodique estdivisé en quatre blocs, chacun permettant de
dé termine rla configuraton ®| ectr oni que ddéun ®| ®ment
Chaque bloccorrespond  ©° | 6 une desascquehes s,@,d,f.
Le nombre de colonnes dans chaque bloc correspond au nombre
d &lectrons que peut contenir chaque type de sous-couche .
0 Lebloc s(groupe principal ) a 2 colonnes, de sorte que les orbitales
s peuvent contenir 2 électrons .
0 Lebloc p (groupe principal ) a 6 colonnes, de sorte que les orbitales
p peuvent contenir 6 électrons .
0 Lebloc d (métaux de transition ) a 10 colonnes, de sorte que les
orbitales d peuvent contenir 10 électrons .
o0 Le bloc f (lanthanides/actinides) a 14 colonnes, de sorte que les
orbitales f peuvent contenir 14 électrons .
91 Le bloc périodique indique quelle orbitale  est remplie en dernier
1 Le numéro de rangée indique le nombre n de la derniére orbitale remplie
o Exemple : Le carbone estdanslarangée 2 dubloc p, de sorte que
| @ or b2p tsald derniere orbitale remplie pour le carbone . Toutes
les orbitales avant celle -ci (1s, 2s) sont remplies .

1
1
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s-block

1 p-block 8
<15 13 14 15 16 17 |157]
= d-block L 2P g
<35> 3 4 5 6 7 8 9 10 1 12 3p
45 —>= 3d e ap >
<55 4d 1 5p >
< 65 —>{< 5d 6p
75 —>= 6d e 7p >
f-block
- af >
- 5f >
4.6 Détermin ation de la configuration électronique
4.6.1 Configuration compléte
Pour détermine r la configuration électronique ddun ®|,®ment

l

c omme n c e hypdaogend @uis on se déplace de gauche a droite dans
| Mlom.Caesivear

le tableau périodique , j usqud”

premiére rangée du bloc s, qui correspond
vous intéresse se trouve plus loin, cela signifie que son

remplie : 1<%

ce que

orbifale 1s. S i élémdnt qui

orbitale 1sdoit étre

Comme il y a seulement deux  élément sdans la premiére rangée , on
passe a la deuxieme rangée , qui se trouve dans les blocs set p (2set 2p).
S i élénent qui vous intéresse se trouve apres, cela signifie que ces
orbitales sont remplies, et vous obtenez la structure électronique

122522p6.

Passez maintenant a la troisieme  rangée , qui comprend les blocs
et 3p). Si | 6 ® ®ment qui

électronique devient  : 1s22s22p63s23p6.
, qui comprend les blocs s,petd

Passez ensuite a la quatrieme rangée
(4s, 4p, 3d).

vous il

astru®ture s s e

0 REMARQUE: Le nombre nd d or b idtest (nengro de la rangée )

1.
Si | 6 ® ®ment qui
devient : 1522s?2p©3s23p64524p63d 10,
0 REMARQUE:Ldor dr e

vVous

i lanstru®ture destr@nigsiee

d e r e mibitale s, setog les bldcess
périodiques , est le méme que celui du schéma
orbitale sdu chapitre 3, partie I.

de remplissage des

set p (3s

se trou

0

trouve
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1 Passez ensuite a la cinquieme rangée , qui comprend les blocs s,petd
(5s,5p,4d). Si | 6 ® ®ment qui Vvous ilastr®ure sse se t
électronique devient : 1s22522p63s23p 64524 63d 105525p 64d 10,

1 Passez ensuite a la sixieme rangée , qui comprend les blocs s, p, d et f (6s,
6p, 5d, 4f).

0 REMARQUE: Le nombre n nombre de | odbitale fest (numéro de la
rangée ) 0 2.

1 Si | 6 ® ®ment qui Vvous ilastru®ture &destnigsee t r ouv e
devient : 1s22s?2p63s?23p64524p 63d105525p 64d 106526 65d 104114,

1 Enfin, la septiéme rangée comprend les blocs s, p,d et f(7s, 7p, 6d, 5f). Si
| 6® ®ment qui Vvous i ntli®stretare @dectoreque r ouve apr
devient : 1s22s22p63s23p64s24p 63d105525p 64d 106526 65d 104147527 p 66d 10514,

1 La configuration électronique  ci-dessus est celle de | uiunoctium
(élément 118).

1 Sivous étes intéressé par la configuration électronique  d 6 uétément
antérieur , suivez le méme process us mais arrétez ala rangée ou se trouve
cet élément . Toutes les orbitales a v a ndrbitdled représentée par cette
rangée sontremplies . La derniere orbitale contient le nombre d @&lectrons
€gal au numéro de la colonne dans le bloc .

o Exemple : Le carbone estdansla rangée 2, de sorte que
| otbitale 1s(rangée 1) estremplie . Il est également dans le bloc p,
de sorte que | obbitale 2s(premier bloc dansla rangée 2) est
remplie . Il est aussi dans la colonne 2 du bloc p, de sorte que
| obbitale 2p conti ent deux électrons . La configuration électronique
du carbone estdonc  1s22s22p?2.

4.6.2 Configuration en forme abrégée

T LO®cr i ttaute la cdnéguration électronique d o6 un ®I @Ruiétret
trés laborieuse . Il existe heureusement une forme abrégée
 Ecrivezlesy mbol e de du@a|n@oheegnuti pr ®&émdne qui 6
vous intéresse, et mettez -le entre crochets . Vous ajoutez ensuite
seulement la configuration électronique  des orbitales additionnelles qui
sont occup ®démentd gunveus Intéresse .
o0 Exemple : Titane : [Ar] 4s2 3d2 = 1s? 25? 2p6 35?2 3p64s? 3d=2.

Auto -questionnaire 4.6

1. Ecrivez la configuration électronique des éléments suivants (forme longue
et forme abrégée)
a. soufre (S)
b. fer (Fe)
c. sélénium (Se)
2. Combien do®l ectrons de valence cohtient <ch
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Auto -questionnaire 4.6 d Réponses
1. Ecrivez la configuration électronique des éléments suivants :

Forme longue
a. soufre (S) = 1< 2 2p6 3s? 3p4
b. fer (Fe) = 1s2 252 2p6 35?2 3p64s23d°6
C. sélénium (Se) = 1s2 25?2 2p6 35?2 3p64s2 3d10 4p4

Forme abrégée
a. soufre (S) =[Ne] 3s? 3p*
b. fer (Fe) =[Ar] 4s23d6
C. sélénium (Se) = [Ar] 4s? 3d104p4

2. Combien do®l ectrons de valence contient <ch
a. soufre (S) =6
b. fer=2
C. Sélénium =6

47R gl e ae¢ | 00

T R gl e de :Un@&lénenteréagit pour form er des liaisons ou des
composé sdefacon © ce quodéil y aiédlectrosidangsas si bl e, h
couche de valence
1 L&lément a ainsi une configuration de couche de valence identique a
cel | e gakdable , ce quilerendtres stable.
1 Larégle d e | 0 esttte®important e pour comprendre les réactions
chimiques (chapitre 10).

4.8 Gaz noble s et composé s

1 Lesélément sdela colonne 8 ont huit électrons dans leur couche de
valence . Comme cette couche de valence  contient uniqguement des
orbitales set p, elles sont remplies avec huit électrons 1°.

0 Les atomes réagissent af i n d 0 a woucherde uwvalence
compléte . Cependant, comme ilsontdéjaune couche de valence
complete , les gaz nobles ne sont pas réactifs.

0 Lesgaz noble ssontdonc trées stable s(non réactifs ).

WLdh®l i um a seul ement deux ®Il ectcreon sc adra ncsd essat cuonu cpheet idte
qui a des électrons uniqguement s ur | & L.Bwet ume seule orbitale s, il a une couche de
valence compléte avec deux électrons.
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1 Tous les autres élément s doivent établir une liaison pour obtenir une
couche de valence complete . lIs se répartissent en deux types de
substances.
0 Substance élémentaire : Une substance consistant en un seul type
d élément .
Exemple : Oz (oxygéne gazeux)=deux atomes ddoxyg ne | i ®s ense
Exemple : Ne (néon ga zeux) = un seul atome de néon.
o Composé : Une collection de deux ou plusieurs types différent s
d élément sliés ensemble .
Exemple : H2O (eau ) = deux atomes d @iydrogene liés a un atome
d oxygene .
A Exemple : CHs (méthane) =un atome de carbone lié a quatre atomes
d éydrogéne .

> >

>\

4.9 Tendance s dans le tableau périodique

4.9.1 Rayon a tomi que

1 Lerayon a tomique estla distance entrele centre
du noyau et la limite du nuage électronique
environnant .

f On mesure ce rayon e n angstrom s, A, et
1 angstrom = 1010 metre.

1 Lerayona tomique augmente amesureque | & on .
descend dans une colonne du tableau
périodique .

o Endescendantune colonne , le nombre
dd o r b dctup €es augmente, de sorte que
| alome est plus gros.

1 Lerayonatomique di mi nue | orsque | 6on va de gauche
rangée .
o En effet, | or sque | 6o nlacoechedlevalgnaeu c he ~ d

cont i en télegrbns set ld @oyau contient plus de  protons.

o Comme les protons sont positive ment charg és, chaque proton
additionnel augmentela force d 6 at t r a crioyaw sur ldsu
élect rons. Par conséquent, les orbites se rapprochent du noyau et
le rayon atomi que diminue .
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H He
1
53 31
. Metals B C N o] F Ne
2 Li Be i
Semimetals
167 n2 Nonmetals 87 67 56 48 42 38
3 Na Mg Al Si P S a Ar
190 145 118 m 98 88 79 7
4 K Ca Sc Ti v Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
243 194 184 176 171 166 161 156 152 149 145 142 136 125 14 103 a4 88
5 Rb Sr Y Ir Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag cd In Sn Sb Te | Xe
265 219 212 206 198 190 183 178 173 169 165 155 156 145 133 123 ns 108
6 Cs Ba La Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi Po ‘ At Rn
\ 4 298 253 208 200 193 188 185 180 177 174 m 156 154 143 135 122 120

N

49.2£ ner g oresationd i

49.21Tendance sdans | 0 ®noeisatipn € d 0 i
T L&nergie doesnhilsa®nengi e requise pour retir
valence d druatome etformer un cation.

ey >(//~/“% 'I
N i Na _—
&\r&

1 Latendance de I&ner gi e d & ésbopposka t ceberdu rayon

atomique
T L&nergi e dodiomi sae¢ilooar sque | domncolahmes.cend dar
o Lorsque lenombred dor bi t es augrentp ®lesklectrons de
valence sontplusloindu noyau ,desorte que | a force ddattr
entre les électrons de valence etle noyau est pl us f ai bl e, et

faut moins doé®nernglegronpour retirer u
T L&ner gi e do0augnments alé¢ gaucime a droite , sur une méme
rangée .

0 Lorsque le rayon atomique diminue ,laforce ddattracti on entr e
électrons de valence etle noyau est plus grande, et il faut donc
plus do®nergie learanr retirer un ®

o Dans | e m°me ol dbres qdiéki d @eosnde gaeichalad®p | ac e
droite sur une rangée , la couche de valence  des élément sest
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presque compléte, de sorte que les  élément s a la toute droite
cherchent vraiment a acquérir (et non perdre ) des électrons , tandis
gue les élément sa la toute gauche sont moins  attach és aleurs

électrons .
Increasing

@)
-
‘» [
]
S
()
£

B sblock [ pblock [ dblock [ fblock

4.9.2.2 Ener g i e anisatioh imultiples

1 Nous parlons habituellement de la premiére ®ner gi e do,cendi sati on
| 6®ner gi e requi Skctrpnodid vatoneet neatre r U n
1 Ladeuxietme ®ner gi e doéoesvsnmilsa®mengi e requi se pour
deuxiéme é lectron , c.-a-d. retirer un électron d un ca+li on
0 Ladeuxietme ®ner gi e d 0eésbbrauwp plusgrande que la
premi re, parce Qrotd@s § ug éldcirgnd dassled e
caton +1,et donc que | a f centeke ndyaduadtkes act i on
électrons de valence est plus forte .
1 Latroisitme ®ner gi e d 6 esbendors ldeauconm; plus grande que la
deuxiéme .
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49.23£ n er g ioresatidnd des gaz noble s

)l
T

Lesgaznoble sont des ®nergies doionisation excep

parce que so0il s per doetettdevientin@dmplett.r on, | eur
Dans | e m° me o,led mé&auxdsé la dc8lense 1 ontune

deuxitme ®ner gi e doions sRt e o®e, pamaee qudil s o
complet quand ils sont sous la forme de cations +1.

Les métaux de la colonne 2 ont une troisieme énergie d 6i oni s€at i on

®l ev®e, parce qudils ont un octet compl et
cations +2.
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CHAPITRE 8 ETATS DE LA MATIERE ET GAZ

5.1 Energie cinétique

1 L On@rgie cinétique e s ténelgi® q u & umabécule posséde en vertu de
son mouvement

1 Toute molécule aune température au-dessus de zéro kelvin a une
énergie cinétique

1 Latemp érature estune représent ation d e | a q u @&nmefgie ¢in@tiq du@
d dne substance.

1 Plus la température est élevée, plus| es molé cules se déplacent
rapidement et plus elles ont de | &nergie cinétique

5.2 Etats de la matiére

1 L 6 ®td & ucomposé moléculaire  dépend de son énergie cinétigue par
rapport ° | 0i fofices nngeimbl&ulaies .s e s
o Gaz:L énergie cinétique est supérieure aux forces
intermoléculaire s.
o Liquide : L énergie cinétigue est comparable aux forces
intermoléculaires.
o Solide : Les forces intermoléculaires sonts u p ®r i e @wmemis =~ |
cinétique 20.
1 Les forces intermoléculaires sont des forces qui attirentles molécule sles
unes vers les autres . Nous les décrirons plus en détail ala section 9.3.
o Les forces intermoléculaires sont présentes uniquement dans les
compos ésquicontiennentdes molécule s (c.-a-d. des group es
d a@omes que | don peutTous lescanmpaosd sidont nous
traitons dans ce chapitre sont de nature mol écula ire.
1 Lor s qoothposé ades forces intermoléculaires intenses, il faut plus
d énergie cinétique pour | damener © un @p.ax,dumoi ns or
solide au liquid e, ou du liquid e au ga 2).
1 Les composeé sayant des forces intermoléculaires intenses ont des points
de f us i chbullitoruplusiéeves.
o0 Exemple :Dans |6 e g dontle pointde fusion estde 0 °C, les forces
intermoléculaires sont plus intenses que dans | alnmonia ¢ dont le
point de fusion estde -78 °C.

(@]

20 Nous traitons seulement des gaz dans ce chapitre. Les liquides et les solides existent en raison
des forces intermoléculaires (section  9.3). Nous pouvons traiter dés maintenant des gaz, car leurs
forces intermoléculaires sont négligeables.
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5.3Gaz

5.3.1 Introduction aux gaz

1 Au cours des derniers siécles , de nombreuses innovations techniques ont
vu le jour grace a la maitrise des propriétés des gaz
o0 poudre a canon (armes a feu , pieces pyrotechniques , fusées)
0 moteurs (vapeur , combustion, aéronefs )
o refroidissement /ventilation (r éfrigérateurs, systemes CVAC )
o énergie (éoliennes)

1 Co mme énérdie cinétique dans les gaz e st beaucoup plus grande que
les forces intermoléculaires , nous pouvons négliger les forces
intermoléculaires lorsque nous analysons les gaz

T En ddautres mots, tous | es gaz se comporte
(comme un gaz parfait ).

5.3.2 Propriété s des gaz

5.3.2.1 Pression

1 Lapression estla force par unité de surface
1 Votre corps est tres sensible a la pression .
o Cbest pour quoi «boackento » @aiisd «d&suchere »
| orsque vous changez d@arédorpstantte r api dem
d 0 ® g a ka pseession intérieure av e ¢ ¢ e | dinwspld ere).l &
0 Sion vous amenait dans un environnement sans pression
atmosphérique ,c o mme | e v ispaee idterplanédare , votre
corps gonflerait et vous mouriez instantanément.
1 La pression atmosphérique estla force exercée surla surface dela Terre
par toutes les molécule sddai r qui entrent en collision
Terre.
o L dir exerce une grande pression sur la Terre, car les molécule sd 6 ai r
sont attirées vers sa surface parla gravit é.
0 La pression atmosph érique normale estde 1 atm (ou encore
760 Torr ou 760 mm Hg).
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Height of the atmosphere
(~80 km)

| - 1 m? column of
air (mass = 104 kg)

Gravitational
force

¢~ 1atm pressure
N\ ey at surface
\Q\ 4 ik

5.3.2.2 Volume

1 Enraison de la grande vitesse des molécules dont ils sont composés , les
gaz remplissent instantanément tout  volume dans lequel on les place.
0 Les gaz peuvent étre comprimés  dans un e space restreint, ou
dilatés dans un grand e space.
1 Par conséquent, pour mesurerle  volume d 6 u n , igsaffit de mesurer les
dimension s de son contenant.

5.3.3.3 Température

1 Comme pour toute matiere |, la température d 6 u n egtare indication
de son énergie cinétique
o Sivous chauffez un gaz , vous augmentez son énergie cinétique , si
bien que la vitesse des molécule sdu gaz augmente
o Sivous refroidissez un gaz, | édergie cinétique  est réduite et la
vitesse des molécule sdu gaz diminue
1 Sivousrefroidissez suffisamment un gaz , | édergie cinétique sera du méme
ordre que les forces intermoléculaires , de sorte que les molécule s
sO0att imuteellement etle gazse condense ra en un liquid e.

5.3.3 Gaz parfaits 1 2

1 On peut décrire un gaz parfait selon trois
caractéristiques principales
l. Legazest compos® cddmbre g
de molécule s (N), chacun e ayant une
masse (m), et se déplacant de fagon
aléatoire .
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2. Lesmolécule scontenues dansle gaz sont éloignées les unes des
autres et interagissent uniquement | or squdel |l es entrent e
ce qui est rare

3. Lescollisions des molécule sentre elles et avec les parois du
contenantsonté lastiques,c e qui si gni fénegieqruddeasutc un e
perdue pendant ces  collisions.

5.3.4 Loi des gaz parfaits

5.3.4.1 Laloi

1 Les quatre propriétés d 6rugaz parfait sont les suivantes (leurs unités sont
indiquées entre parentheses )21 :

21 Vous devez utiliser ces unités pour que la constante Rsdannul e. Si vous mesurez |
dugaz avec ddédautres unit®s, vous devrez ut 061).Pwr des f a
ailleurs, vous pouvez aussi utiliser une version différente de la constante R, mai s cela nboest p
recommandé , car les calculs peuvent devenir tres compliqués.

Valeurde R Unités (V PT'tn'1)
8,3144621 JK1mol'1
8,31446 VC K tmol 't
5,189x101° eV Kimol't
0,08205736 Latm K'1mol'1
1,9872041 cal Kimol't

1,9872041x10'3 kcal K'tmol'1

8,3144621x107 erg K1mol't
8,3144621x10'3 uma (km/s)2K'1

8,3144621 LkPa K1mol't

8,3144621x103
8,3144621
8,3144621
8,3144621x10's
8,205736x10'5
82,05736
84,78402x10'6
8,3144621x10'2

62,36367x10'3

cm 3 kPa K'1mol'1
m3PaK1mol't
cm3MPa K 1mol "1
m3bar K1mol't
m3atm K 1mol'?
cm3atm K 1mol'?
m3kgffcm 2K 1mol'1
Lbar K'1mol'1

m3mmHg K1 mol'?
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http://en.wikipedia.org/wiki/Ideal_gas_law
http://en.wikipedia.org/wiki/Joule
http://en.wikipedia.org/wiki/Kelvin
http://en.wikipedia.org/wiki/Mole_(unit)
http://en.wikipedia.org/wiki/Volt
http://en.wikipedia.org/wiki/Volt
http://en.wikipedia.org/wiki/Kelvin
http://en.wikipedia.org/wiki/Mole_(unit)
http://en.wikipedia.org/wiki/Electron_Volt
http://en.wikipedia.org/wiki/Kelvin
http://en.wikipedia.org/wiki/Mole_(unit)
http://en.wikipedia.org/wiki/Liter
http://en.wikipedia.org/wiki/Atmosphere_(unit)
http://en.wikipedia.org/wiki/Calorie
http://en.wikipedia.org/wiki/Kilocalorie
http://en.wikipedia.org/wiki/Erg
http://en.wikipedia.org/wiki/Atomic_mass_unit
http://en.wikipedia.org/wiki/Pascal_(unit)
http://en.wikipedia.org/wiki/Cubic_centimeter
http://en.wikipedia.org/wiki/Pascal_(unit)
http://en.wikipedia.org/wiki/Cubic_metre
http://en.wikipedia.org/wiki/Pascal_(unit)
http://en.wikipedia.org/wiki/Cubic_centimeter
http://en.wikipedia.org/wiki/Megapascal
http://en.wikipedia.org/wiki/Bar_(unit)
http://en.wikipedia.org/wiki/Atm_(unit)
http://en.wikipedia.org/wiki/Atm_(unit)
http://en.wikipedia.org/wiki/Kilogram-force_per_square_centimetre
http://en.wikipedia.org/wiki/MmHg

Presson du gaz, P (atmosphere , atm)
Volume d e d$péce occupé parle gaz,V (litre, L)
Temp érature du gaz, T(kelvin, K)

0 Quantité de molécules dansle  gaz, n (moles, mol) 22
1 Ces propriétés sontreliées ensemble par laloi des gaz parfaits , avec

. . L Gitm

| @u@tion : PV =nRT ou Restune constant e, R:O,OSZOGW.
o]
0 Sivous connaissez ou déterminez trois de ces propriétés , vous
pouvez calculer la quatrieme

o Si nd diges propriétés change , vous pouvez recalcule rles

autres .

© o0 o

Auto -questionnaire 5.3.4A

1. Utilisezla loi des gaz parfaits (PV = nRT) pour obtenir des valeurs pour P, V,
Tetn.Faites | es r®arrangements n\Rullezsvguai r e s
reporter aux principes de la  section 0.7 pour cet exercice

Auto -questionnaire 5.3.4A 0 Réponses

1. Utilisezla loi des gaz parfaits (PV = nRT) pour obtenir des valeurs pour P, V,
Tet n. Veuillez vous reporter aux principes de la section 0.7 pour cet

exercice.
P=nRT/V
V=nRT/P
n=PV/RT
T=PV/nR
62,36367 LmmHg Kt mol't
62,36367 LTorrK't mol'1
6,132440 ft Ibf K'1g-mol "1
1545,34896 ft Ibf R 11b-mol "1
10,73159 ft3psi R 11b-mol "1
0,7302413 ft3atm R 1lb-mol'1
1,31443 ft3atm K 1lb-mol'1
998,9701 ft3 mmHg K lb-mol 't
1,986 Btulb-mol "1 R'1

2]l unit® des mol es est d®céliPowle momerd, ®@duffitidé savoir | a secti on
comment calculer le nombre de moles a partir de la loi des gaz parfaits.
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5.3.4.2 Effet du v olume

1 Sivousréduisezle volume d un contenant dans Paquel se
les molécule sde gaz heurteront les parois du contenant plus souvent
gudavant | a r®duction du vol ume
T I'l sdensuit une augmentation de | a pressio
1 La pression estdonc inverse ment proportion nelle au volume ( c.-a-d.

lorsque le volume du contenant diminue , la pression aug mente et vice
versa).
1T PULNV

Large Volume

SmallVolume

Low Pressure High Pressure

5.3.4.3 Effet de la température

1 Sivous augmentez la température des molécules de gaz dans un
contenant , les molécule sse déplacent plus rapidement

1 Les molécules heurtent donc plus souvent les parois du contenant, ce qui
accroitla pression.

1 Par conséquent, la pression est proportion nelle ala température (c.-a-d.

lorsque la température augmente , la pression augmente, etvice versa).
T PUT
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Low Temperature

High Temperature

Low Pressure High Pressure

5.3.4.4 Effet du nombre de molécule

i Sivous augmentez le nombre de  molécules de gaz dans un contenant
les molécule s heurtent les parois du contenant plus souvent

1
1 Par conséquent, la pression est proportion nelle au nombre de molécule s
du gaz (c.-a-d. lorsque la quantité de gaz augmente , la pression

augmente, et vice versa).
T PUn

Small Amount Large Amount

Low Pressure High Pressure

5.3.4.5 Etats initia ux et finaux

1 On peut également utiliser laloides gaz parfaits pirtalr
ddun syst ngartgdesendtat final, et vice versa.
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1 L &g@ation qui suit découle de laloi des gaz parfaits (pour les états initia ux
ou finaux), car on peut la réarranger et calculer R:

PV i
R — | | — }/
ni ITJ nf f-[

Rest une constant e, de sorte que ces équations sont égales .
On obtient ainsi une form e utile de la loi des gaz parfaits permettant de
décrire un systeme gazeux ayant des états initial et final différents :

PV _PV
nT nT

= =4

Auto -questionnaire 5.3.4B

1. Un gaz ~° 1 d86int®rieur doun bramh Hpounvddumeine pr e
de 250,0 mL et une température de 25,5 °C. Quel est le nombre de moles
de gaz dans le ballon (1 atm =760 mm Hg)?
2. Quelle doit étre la température (en°C) s 6 i 12,0 molea de gaz dans un
contenant en acierde 4,0 L, etque la pression mesurée estde 100 atm?
3. Un gaz ayant initialement une pression P = 2,00 atm, une température
T=200,0 K etun volume V =50,0 mL est contenu dans un cylindre pourvu
ddun piston amovi bl e. Le=220Keilapiltoreeste st chau
poussé vers le bas de sorte que le volu me du gaz diminueaV. = 25,0 mL.
Calculez la pression finale en  atmosphéres .

Auto -questionnaire 5.3.4B 0 Réponses

1. Un gaz ~° 1 d86dint®rieur doun bram Hpounvddumaeine pr e
de 250,0 mL et une température de 25,5 °C. Quel est le nombre de m oles
de gaz dans le ballon (1 atm =760 mm Hg)?

P =7455 mm Hg x (1 atm /760 mm Hg) = 0,981 atm
V=250 mLx(1L/21000mL)=0,250L
T=255°C+273,15=298,65 K

NPV (0,98;3tm)(o,25Q) & 010mol
RT (0,08208¢m;4,)( 298,6K)

2. Quelle doit °tre | a temp@oles daugazdansenn UC) s &
contenant en acier de 4,0 L, et que la pression mesurée estde 100 atm ?
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_Pv _  (100atm)(4,0L)

- Z437K
nR (2, OmoD ( 0, 08206@%@00
T=2437Kd273,15=2 164 °C
. Un gaz ayant initialement une pression P = 2,00 atm, une température
T=200,0 K etun volumeV =50,0 mL estcontenu dans un cylindre pourvu
ddun piston amovi bl e. Le=220Keilapiltoreeste st chau

pousseé vers le bas de sorte que le volu me du gaz diminueaV = 25,0 mL.
Calculez la pression finale en atmosphéres .

Etat initial Etat final

P, = 2,00 atm Pr=7?

T =200,0K T =220,0K

Vi=0,0500 L Vi=0,0250 L
Ni = N¢

V o i c quationd @ur compare r les états initial et final d 6 ugaz :

RV_EBV

nT n T
Mais comme le nombre de moles du gaz est identique au début et a la fin
de cette réaction, leterme nest i dentique desqudterux c!t ®s
On peut donc | 0®l i miner en multiplinant | es

Rappel : On peut manipuler une € quation pourvu que toute opération
réalisée du cbté droit soit également réalisée du coté gauche

nag— Y
ch | 8‘“ 19 T
On peut mai nt enanquation@eadurisckenger | 6 ®

TR 9 IR0 P Y
— p—=——it
O ORT

Nous pouvons maintenant calculer Pr.

_(2,00atm)( 0,0500)( 220,B)
VA (200,0K)( 0,0250)

£, 4@&tm

65



SECTIONII 8 COMPOSES CHIMIQUES

CHAPITRE; 6 MOLES ET MASSE MOLAIRE
6.1 Moles

6.1.1 Définition

1 Comme | es atomes et les molécules sont de  trés petites entités, il faut une
tres grande unité pour les dénombrer.
o Exemple :Ilya8 000 000 000 000000000000000mo | ®cul es ddeau
dans 1 tasse.
1 Cette unité est appelée  mole (symbole : mol), et
1 mole = 6,022 x 1023 entités.
0 Lenombre 6,022 x1028estappel ® nombre dNMMAvogadr o (
T En exprimant | e nombre ddatomes ou de mol ®
est beaucoup plus aisé de le manipuler.
o Exemple :llyal3mol es de mol ®cul etasseddeau dans
T Une mol e ndest qud un\ouspouver &oi dene meede r e
différentes choses, tout comme vous pouvez avoir une douzaine de
différentes choses.
0o Exemple :1ly aune douzaine de personnes danslasalle.llya

20 douzaines de grainesdepavot sur | es bagel s que | dai
matin.

o Exemple :llyalmol e de mol ®cul es doéeau dans mo
6mol es dbéatomes de carbone dans | e gl uc

paquet de sucre.
T Une mol e de mol ®cul es peut contenir plusie

comme une douzaine de bagels peut contenir 10 douzaines de gra ines
de pavot).
o Exemple : Une mol e de mol:®)centieatslewdniokesa u ( H

déatomes doéhydrog ne et une mole ddatom

6.1.2 Quelle est | a grandeur ddéune mol e?
1 Les humains ne peuvent pas vraiment saisir les nombres aussi grands
gudune Wtoillei. sons al ors | 6anal ogi e des petit

1 Cette analogie consiste a calculer la surface qui serait couverte par
1 mole de petits pois.
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Exposant Valeur Analogie Image
100 1 Un pois
10t 10 10 pois = gousse de pois
102 100 10 gogs§es de pois =
cuillere de pois
10 1000 10 cuilléeres = bol de
pois
104 10 000 10 bols = sac de pois
105 100 000 10 sacs = t|r0|r rempli de
pois
10 tiroirs remplis =
106 1 000 000 chambre a coucher
remplie de petit pois
107 10 000 000 10 chambres = maison
remplie de petit pois
10° 1,000 000 000 100 maisons = village
rempli de petit pois
101 100 000 000 000 100 wllages = pe.tlte yllle
remplie de petit pois
100 petites villes = ville
1013 10 000 000 000 000 métropolitaine

remplie de petit pois
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100 villes
métropolitaines = Etat

15
10 1 000 000 000 000 000 de New York couvert
de petit pois
100 petits Etats =
1017 100 000 000 000 000 000 Canada couvert de

petit pois

100 grands pays =
1019 10 000 000 000 000 000 000 surface de la Terre
couverte de petit pois

100 petites planétes
102 1 000 000 000 000 000 000 000 planéte Saturne
couverte de pois

100 grosses planétes
14 de la surface du
soleil couverte de

petit pois

1028 100 000 000 000 000 000 000 000

3 soleils couverts de

6 x 1023 600 000 000 000 000 000 000 000 o
petit pois 23

Auto -questionnaire 6.1

1. Combien de mol es do a tt-dadaesst moléde N o Hageuxp a
2. Combien de moléculesde N .ya-tildansli1 mol e ddazote gazeux?
3. Combien de molesya -t-il dans 1,8 x 1024 molécules de glucose

(CeH1206)?

23 On peut également faire ce calcul par une méthode algébrique (mais ¢  ela est au -dela de la

portée du présent cours). Si vous étes intéressé, voici comment nous procédons  : on peut

considérer une mole de pois comme un plan recouvert de cercles inscrits dans des hexagones

Cela signifie que la superficie U?des pois doit °tre divis®e dpdaurn 0, 9069 |
hexagone . Pour des pmétredde5 dndm cela eprésente 1,3038 x 1013 km2, ce qui est

2,14 x la superficie du soleil.
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4, Combien de mol es doat ontd dansdl@ x t0% mdléoutes
de glucose (C 6H1206)?

Auto -questionnaire 6.1 0 Réponses
1. Combien de mol es do0J att-ddaesst moléde N o gageuy? a

N o mb r e torded mnombre de molécules x (atomes/molécule)
=1molex(2N/N »)
=2 moles

2. Combien de moléculesde N .ya-t-ldansl mol e dO6azote gazeux?

Nombre de molécules =nxNa
=1 mol x (6 x 10 23 molécules/mol)
=6 x 1023 molécules N »

3. Combien de molesy a -t-il dans 1,8 x 1024 molécules de glucose
(CsH12056)?
n = (nombre de molécules) /N A
= (1,8 x 1024 molécules) / (6 x 1023 molécules/mol)
= 3 mol de glucose

4. Combien de mol es dobat ontddansd 8 x 0% midéocutese y a
de glucose (C 6H1206)?
Nombr e d & ahomlnede molécules x (atomes/molécule)
=3 moles x (6 C/C eH1206)
= 18 moles
6.2 Masse molaire
6.2.1 Définition
1 La masse molaire ( M) estla masse de 1 mole de composé.
1 Elle est exprimée en unité de grammes  par mole (g/mol).
f La masse molaire doun ® ®ment est indiqu®e
o Exemple: La masse mol aire de | g/imol,der o0g n
sortequel mol do&éatomes ddhydr grgmmeeu p se 1

6x103at omes dohydr otd, 008 granpme.s e

f La masse doune mole ddédatomes (ou de mol ®cu
mo |

de g/ mol . La masse doéun seul atomemal.ou
o Exemple : Un at ome d dkayneé masse den d uma. La
massedel mol e ddoatomes doéhydrog ne est
lgramme, car on tient compte de | dab
|l es isotopes de | dhydrog ne.
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6.2.2 Calcul de la masse molaire

T La masse molaire doune mol ®cul e est ®gal e
molaires de ses composants.
1 Exemple : M(H20) =[2 x M(H)] + M(O)
= (2 x 1,008 g/mol) + 15,999 g/mol
= 18,015 g/mol
Par conséquent, 1 mole de molécules de H >0 pése
18,015 grammes (ou 6 x 1023 molécules de H 20 pésent
18,015 grammes).

6.3 Conversion entre la masse, les moles et le nombre de molécules

T Lenombre d3Avogadro vous permet de faire | es
moles et le nombre de molécules.

1 La masse molaire vous permet de faire les conversions entre la masse et le
nombre de moles.

# molecules

Moles = -
Avogadro’s number

# molecules = (moles) x (Avogadro’s number)

Avogadro’s
Molar Mass number
I
Mass
Moles = Mass = (molar mass) x (moles)
Molar mass
# atoms
# molecules = # atoms = (atoms/molecule) x (# molecules)
(atoms/molecule) =
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Auto -questionnaire 6.3

Pour répondre aux questions suivantes,vousdev r ez util i ser | 6infor ma
sections 0.6, 5.3.4 et 6.3.

1. Répondez aux questions suivantes au sujetdu  difluorure de magnésium
(MgF>) :
a. Quelle estla masse molaire du  difluorure de magnésium?
b. Sivous avez une bouteille scellée de MgF > qui contient
35,6 grammes du gaz, combieny a  -t-il de moles de MgF 2 dans la

bouteille?
c. Combienya -t-il de molécules de MgF »?
d. Combienya -t-i | ddoat omes de fluor?
2.Un pneu d6éautomobile a wundLetestaume i nterne d
température de 22°C.llest r empl i dd6éair jusqud”™ une pres

30 Ib/po 2. Vous devez utiliser les facteurs de conversion suivants
1 atm = 14,696 Ib/po 2

1lb =453,69
a. Quell e est | a quantit® de moles dbéair d
b. Si | air est enti r e mg,rdmbieno ygtalsle® ddazot
grammes doazote dans | e pneu?
c. Combienya -t-i | de | ivres dodair dans | e pneu?
3. Nous avons deux ball ons identmokdees, | dun e
monoxyde de carbone (CO), et mobleddautre est r

dioxyde de carbone (CO »). Les deux gaz sont a une pression de 1,00 atm
et a une température de 25,0 °C.
a. Quel est le volume en litres de chaque ballon?
b. Calculez les masses molairesde COetdeCO 2. Quden concl uez
vous au sujet du poids relatif des deux ballons ~ ? La masse molaire a -
t-elle un effet sur le volume de gaz?

Auto -questionnaire 6.3 0 Réponses
Pour r®pondre aux questions suivantes, vous d
sections 0.6, 5.3.4 et 6.3.

1. Répondez aux questions suivantes au sujetdu  difluorure de magnésium
(MgF2) :

a. Quelle estla masse molaire du  difluorure de magnésium?
M(MgF2) = M(Mg) + [2 x M(F)]

= 24,305 g/mol + (2 x 18,998 g/mol)

= 62,302 g/mol
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b. Sivous avez une bouteille scellée de MgF 2 qui contient
35,6 grammes du gaz, combieny a  -t-il de moles de MgF 2 dans la

bouteille?

n =m/M
=35,6 g/62,305 g/mol
=0,571 mol

c. Combienya -t-il de molécules de MgF >?
Nombre de molécules =nxNa
= 0,571 mol x (6 x 10 23 molécules/mol)
= 3,43 x 1023 molécules MgF >

d. Combienya -t-i | ddoat dumes de
Nombr e d & afanbre de molécules) x (atomes/molécule)
= (3,43 x 1023 molécules MgF 2) x (2 F / MgF »)
= 6,85 x 1023 atomes F

2.Un pneu doéautomobile a unlLetestaune i nterne d

temp®rature de 22 UQG.uslqludeéstunree mpleissd ®ai 1t o
30 Ib/po 2. Vous devez utiliser les facteurs de conversion suivants
1 atm = 14,696 Ib/po 2
1lb=453,6¢9
a. Quell e est |l a quantit® de moles dbéair d

T=22°C+ 273,15 =294,15K
P=30Ib/po?x (1 atm /14,696 Ib/po?) = 2,0414 atm

G PV (2,04;4atm)(20,¢) L6amol
RT (0,08208@m4,)( 294,1K)
b. Si | 6air est enti r e mgrdmbienymptalsle® ddazot
grammes ddazote dans | e pneu?

M(N2) =2 x M(N) =2 x 14,0067 g/mol = 28,0134 g/mol
Mm(N2) =nxM =1,69 mol x 28,0134 g/mol =47,3¢g
c. Combienya -t-i | de livres ddair dans | e pneu?

mp=47,3gx(11b/453,6g) =0,104Ib
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3. Nous avons deux ball ons i dentmobkdees, | dun e
monoxyde de carbone (CO), et mbleddautre est r
dioxyde de carbone (CO »). Les deux gaz sont a une pression de 1,00 atm
et & une température de 25,0 °C.

a. Quel est le volume en litres de chaque ballon?

T=25,0 °C + 273,15 = 298,15 K
_nRT _(1,0amol)( 298,1K)( 0,08206%4,)

Vo = 24,5
P 1,00atm

v =PRT _(1,0amol)( 298,1K)( 0,08208"4,) 24 5.
«p 1,00atm ’

Le volume des deux ballons est de 245 litres.

b. Calculez les masses molairesde COetdeCO 2. Quden concl uez
vous au sujet du poids relatif des deux ballons  ? La masse molaire a -
t-elle un effet sur le volume de gaz?

M(CO) =M(C) + M(O) = 12,0107 g/mol + 15,9994 g/mol =
28,0101 g/mol

M(CO ) = M(C) + {2 x M(O)} =12,0107 g/mol + (2 x 15,9994 g/mol) =
44,0095 g/mol

Le dioxyde de carbone (CO ) est plus lourd que le monoxyde de
carbone (CO), de sorte que le ballon contenant le CO 2 sera plus
lourd que le ballon contenant le CO, car chaque b allon contient un
nombre égal de molécules de gaz.

La masse molaire des gaz nda pas doeff e
la loi des gaz parfaits dépend du nombre de moles, et non du poids
du gaz.
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CHAPITRE? 8 NOMENCLATURE CHIMIQUE

7.1 Introduction a la nom enclature

1 Les composés chimigues sont nommes selon le systeme de | Uion
internationale de chimie pure et appliquée (IUPAC).

T Cdest un syst me tr s d®taill ® Dans ce co
de savoir comment nommer les composés binaires (substances

composées de 2 éléments).
1 Lesrégles de nomenclature sont différentes pour les composés ioniques et

coval ents, de sorte que vous devez dobéabord
ionique (métal + non -métal) ou covalent (deux non  -métaux) avant de le
no mmer.

7.2 Composés ioniques

1 Le nom du métal ne change pas.
1 Le suffixe «ure » remplace la terminaison du non  -métal, sauf dans le cas
de | doxyg negxyd®@% on a ¢
o Exemple : «oxygéne » devient « oxyde »
o Exemple : «soufre » devient « sulfure »
o Exemple : «chlore » devient « chlorure »
1 Exemples :
o NaCl = chlorure de sodium
0 KoS= sulfure de potassium
0 MgF2 = fluorure de magnésium

7.3 Composés covalents

f Tout comme | es compos®s ioniques, | e nom d
électronégatif est inchangé, et on | 6®crit en premier dans | .
1 De plus, le sufixe«ureé rempl ace | a fin du nom de | 0®

électronégatif, qui est écrit en deuxiéme dans la formule.
1 Aladifférence des composés ioniques, on utilise des préfixes grecs pour
indiguercombie n il y a ddatomes de chaque ®| ®men

mono
di

tri
tétra
penta
hexa
hepta
octa

cONO O WNPE
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9 nona
10 déca

1 Par convention, le préfixe «x mono € ndéest pas inclus pour | e
élément.
o Exemple : Le CO est appelé monoxyde de carbone, au lieu de
monoxyde de monocarbone
1 Exemples

0 C2Hes = hexahydrure de dicarbone
o PCIz = trichlorure de phosphore
0 N20 = oxyde de diazote
o NO= oxyde dbazot e
7.4 Comparaison de la nomenclature pour les composés ioniques et covalents
1 Des préfixes sont nécessaires pour nommer les composés covalents mais
non | es compos®s ioniques, car | e nombre d
dans un compos® ionique peut °tre d®ter min
o Exemple : Dans | 8doxydem,ldmagnesignn @snera un
ion +2pour avorune couche de valence compl te;
formera union -2. De la sorte, pour équilibrer les charges, le
magn®sium et | oxyg ne doivent °tre pr®

et la formule estdonc  MgO .
9 Dans un composé covalent, il peut y avoir différentes combinaisons

do®l ®ments, car | es atomes peuvent °tre |
double ou triple, et former des structures linéaires, ramifiées ou cycliques.
o Exemple : Le carbone et | 06ocempbmersoes peuvent s

forme de CO oude CO ».

7.5 Composés avec ions polyatomiques

1 Nous présentons ci -dessous une liste des noms des ions polyatomiques les
plus courants.
T 11 ndy a qudun seul cation polyatomique co
anions.
i Laplupart des ani ons polyatomiques contiennent
0 Les suffixes «ite » et «ate » et les préfixes « hypo » et «per » servent a

d®crire combien il y a ddéatomes dbéoxyg
pas a comprendre les détails de cette nomenclature pour ce ¢ ours.
1 Lorsque des ions polyatomiques sont présents dans un compose ionique,
la convention des noms décrite a la section 7.2 demeure valide.
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o Exemple : K(CIO) = hypochlorite de potassium 24

o0 Exemple :(NH4)Cl= chl orure ddammoni um
CATION IUPAC NAME
NH,* ammonium ion
ANION IUPAC NAME ANION IUPAC NAME
CoH;0, acetate ion OH™ hydroxide ion*
o> carbonate ion ClO- hypochlorite io~
ClO3~ chlorate ion NO;~ nitrate ion
ClO,~ chlorite ion NO,~ nitrite ion
CrO,? chromate ion ClO,~ perchlorate ion
CN~ cyanide ion* MnOy~ permanganate ion
Cr,0,%" dichromatei-n PO,3" phosphate ion
HCO;~ hydrogen carbonate ion S04%~ sulfate ion

HSO,~ hydrogen sulfate ion SO;2~ sulfite ion

Auto -questionnaire 7A

1. Donnez le nom ou la formule chimique de chacun des composés
suivants :

a. Oxyde ddédammoni um

b. NaF

c. CO.

d. MgS
e. Naz(S0a)
f.  Monoxyde de dihydrogene
g. SiO,
h. Oxyde de rubidium
i. Tétrahydrure de carbone
j. Na(CN)

Auto -questionnaire 7A 0 Réponses

1. Donnez le nom ou la formule ch  imique de chacun des composés
suivants :
a. Oxyde doammdNHi)Dre

24L8ion polyatomique nodest habituell ement pas indiqu® e
contient qudun :secomposé esthabituellersent écrit sous la forme KCIO, mais

| 6ajout de parenth ses permet doi de ngouvéziutdiger leses i ons po
parentheses j usqud” c e legoomaisgiezus LOut i |l i sation des parenth ses
incorrecte en soi, mais ce ndest pas | a convention st a
2%l ci, on doit placer entre parenth sZes “| @idoedespol yat omi i
parenth ses pour indiquer quwdil y a deux groupes de NH
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NaF = fluorure de sodium

CO d dioxyde de carbone

MgS = sulfure de magnésium
Na2(S04) = sulfate de sodium
Monoxyde de dihydrogene = HxO
SiO; = dioxyde de silicium

Oxyde de rubidium = Rb20O
Tétrahydrure de carbone = CHg4
Na(CN) = cyanure de sodium

S@ e o0C

— —

7.6 Composés avec les métaux de transition

7.6.1 Convention actuelle

1 Lorsque les composés ioniques comportent un métal de transition, la
convention des noms est un peu plus  compliquée, car les métaux de
transition ont souvent plusi&f.rs ®tats doo
1 Dans ce cas, les regles de la section 7.2 demeurent valides, mais on
ajoute un chiffre romain afin ddédindiquer |
Ce chiffre romain es tindiqué entre parentheses apres le nom du métal.
Exemple :
FeCl, = chlorure de fer (ll)
FeCls = chlorure de fer (llI)

= =

7.6.2 Ancienne convention

1 Selonl anci enne convention, | a charge de | 0i
un suffixe.

T Lorsqudéun miPPe ax @tvamatis dodoxydation courants,
suffixe « eux » pour les ions de charge inférieure, et «  ique » pour les ions de
charge supérieure.

1 Ces suffixes étaient ajoutés a la fin du nom latin du métal. Voici les noms
latins de quelques métaux commu  ns (métaux de transition et du groupe
principal).

Nom de | 6 Symbole Nom latin

Antimoine Sb Stibium

Cuivre Cu Cuprum

Or Au Aurum

Fer Fe Ferrum
Mercure Hg Hydrargyrum

Potassium K Kalium

Sodium Na Natrium

e



| Etain | Sn | Stannum

1 Exemple :

FeCl> = chlorure ferreux
FeCls = chlorure ferrique

Auto -questionnaire 7B

1. Donnez le nom ou la formule chimique de chacun des composés
suivants. Dans le cas des composés comportant des métaux de transition,
utilisez la nomenclature actuelle.

S@ P o0 T

Sr(MnOa)2

Nitrate de fer (lll)

As;O5

lodure de calcium

Fe(ClO 4)3

N2O

Nitrate de plomb (II)

Sul fate ddal umini um

Auto -questionnaire 7B 0 Réponses

1. Donnez le nom ou la formule chimique de chacun des composés
suivants. Dans le cas des composés comportant des métaux de transition,
utilisez la nomenclature actuelle.

S@ e o0oe

Sr(MnOg4)2 = Permanganate de strontium
Nitrate de fer (Ill) = Fe(NO3)s

As>O5 = Pentaoxyde de diarsenic

lodure de calcium = Cal>

Fe(ClO 4)3 = Perchlorate de fer (ll1)

N2O = Oxyde de diazote

Nitrate de plomb (II) = Pb(NH3)2

Sul fate doaAAS@i)sni um

7.7 Noms communs

1 De nombreux composés ont des noms qui ne sont pas standards et qui
|l eur ont ®t® assign®s bien avant
établie.

T Ces

noms communs sont tell eullséstelsguelsir ant s

dans la littérature scientifique.

cpait e
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1 Exemples:
0 HO =eau
o NHsz = ammoniac

7.8 Acides

7.8.1 Nomenclature des acides

1 Nous décrirons les acides en détail plus loin dans le cours. Pour le moment,
i suffit de savoir qu guise dissacie doarpredsiite un com

desions H*l or sesuddiislsous dans | deau.

T Les acides sont nomm®s selon deux syst mes
contiennent ou non de | 6oxyg ne.

1T Notez que par d®finition, | es acides se di

siun composé pouvant étre un acide existe dans un solide non dissous, il
est nomme selon les systemes décrits précédemment (sections 7.2 a 7.6).

7.8.2 Acides sans oxygene

1 On ajoute au débutdu nom le mot « acide », puis on enléve la
terminai son dail (h®@le®memptas de | 6hydrog ne,
«hydrique ».
1 Exemples :
o HF=acide fluorhydrique
o HCN = acide cyanhydrique
0 H.S=acide sulfhydrique

7.8.3 Acides avec de | doxyg ne

T Les acides contenant de | doxyg ne sont des
polyatomiques.

T Sl e nom de | dani on se ftex anrem@acepleasuffixé e suf f i

par « eux », etle nom est précédé du terme «  acide ».
o Exemple : H2SO;z = acide sulfureux
o Exemple : HNO: = acide nitreux
1T Si l e nom de | dani on s ate p,@erleremplacepaale | e suf
suffixe «ique », et le nom est précédé du terme «  acide ».
o Exemple : H.SO4 = acide sulfurique
o Exemple : HNO3 = acide nitrique
1 Tout comme dans le cas des terminaisons «  ite » et «ate » pour les ions
polyatomiques, les expressions « acid e €ux » et «acide € -ique » pour
|l es acides indiqguent combien dobéatomes doox
COmMpose.
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Auto -questionnaire 7.8
1. Donnez le nom ou la formule chimique de chacun des acides suivants
a. HCI
b. Acide iodhydrique
c. HCO3
d. Acide perchlorique

Auto -questionnaire 7.8 08 Réponses
2. Donnez le nom ou la formule chimique de chacun des acides suivants
a. HCI = acide chlorhydrique
b. Acide iodhydrique = HI
c. HxCO 3 = acide carbonique
d. Acide perchloriqgue = HCIO4



CHAPITREB 8 LIAISONS CHIMIQUES

8.1Reglede | doct et

1 Rappeldelasecton 47: La r gle de | doctet indique
réagissent pour former des liaisons (et donc des composés) de facon a ce
qgudil y ait huit ® ectrons dans | eur couch

1 Exemple : Comme | e sodium a un électron dans sa  couche de valence, |l
tend a forme r des liaisons chimiques dans lesquelles il donne un électron a

un non -métal. Par conséquent, on obtient un ion sodium +1 (Na*), lequel
a la méme configuration électronique que le néon, qui a huit électrons
dans sa couche de valence.
T La r gle de | 6octet r®git toutes |l es |iais
o v
& e +
AP Sodium _ " Sodium(+)
16 2522ps 3g “‘ 168 28 2ps
13| & | 3] I & )
T\ W /7 | R )0
© o
o .o

8.2 Liaisons chimiques

8.2.1 Types de liaisons

9 Laliaison chimique représente | 6 attraction entre deux ou
ce qui permet la formation de substances chimiques.
1 Les types de liaisons formés par les atomes dépendent de la nature des
éléments en cause.
1 Dans toutes ces liaisons, les électrons de la couche de valence des
atomes qui participent a la liaison sont partagés ou transférés, afin de
permettre aux at ocoeckes dedaence completes. s
1 Il existe trois types de liaisons
o Liaison covalente : Liaison entre deux non -meétaux, sous forme de
partage do®l ectrons.
o Liaison ionique : Liaison entre un métal et un non -métal, sous forme
de transfert doOo®| emh-méahs du m®t al a
o Liaison métallique : Liaison entre deux métaux, sous forme de
partage do®l ectrons dans un nuage ®| ect
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8.2.2 Energie de liaison

T Les atomes sont plus stables dans une 1[I i ai
individuellement (car la formation de la liaison leur procure un octet
complet).
1 Les systemes stables ont une énergie plus faible que les systémes moins
stables.
T Par cons®quent, | a formation doéune | iaison
ddune | i b®ration doé®nergie.
1 Pour rompre une liaison covalente, i | f aut ajouter de | 0®ner
Energy
input
, 4 ,
as! ,

&“W

8.3 Liaisons métalliques

E

8.3.1 Liaisons

1 De nombreux atomes métalliques  établissent une liaison entre eux en
| 6 abs e nme-méaax.

T Les I iaisons m®talliques sont cotmpds®es dob
un « nuage électronique  » autour des noyaux positivement chargés des

metaux.
'.0 delocalised electrons
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1 Les électrons sont présents simultanément autour de tous les atomes pour
neutraliser | es charges nucl ®aires (aucun

T Par cons ®qu e n tasdeilidisonnmiEtalliquesirigeie p26.
1 Laliaison métallique s 6 e f f e ¢ lewneagepleatronique d @n grand
nombre ddat omes, par méntgueeuelgees élent®rtsa u x
dans leur couche de valence (habituellement 1 a 3 électrons), de sorte
gudil doit ynagrand nombre doaguwemes m®t al |

partage des électrons aboutisse a des couches de valence complétes.

8.3.2 Propriétés

1 Laliaison métallique est responsable de toutes les propriétés
caractéristiques des métaux.

Propriété Explication Figure
Les atomes ne sont pas - - g
liés rigidement les uns 000 0.60.-60 6
Grande aux autres, de sorte 6:6 6 - 6 @ esf 6 @
malléabilité et qudils peuy R T B e
ductilité déplacer aisément, ce ,G\ 60' 6( 6 6 . 6,' 6 :@,'
qui rend le matériau .00 0.0

facile & manipuler.

Positively charged ions
(nuclei and inner level electrons)

Les électrons de
valence ne sont pas
associés a un atome

Grande en particulier , de sorte
Lo, ~ Movement delocalized
conduc_tlwte qudi l's peuv electrons fadiitates
thermique rapidement dans tout thermal conductivity

le matériau et ainsi
transporter de la
chaleur.

Les électrons de
valence ne sont pas
associés a un atome

Grande , +
conductivité donné d,e sor{
électrique peyvent se déplacer
librement dans le
matériau et ainsi
transporter un courant
%60n pourrait penser qudil y a une seule |iaison m®tall]
forme Hg 2. En fait le mercure est le seul métal qui ne forme pas de liaison métallique. Il forme
pluttt une | iaison covalente. CO6est pourquoi Il e mercur

température ambiante.
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électrique.

Lustre élevé

Il'y a des électrons de valence a presque toutes les énergies possibles, de
sorte qudi l est fomtupeobabhsei gudnl|l d9g G
absorber toute |l ongueur doéonde qui fra
reviennent a leur état fondamental, ils libérent un photon de lumiéere, ce qui
rend le métal brillant. Nous avons décrit la transition des électro nsala
section 2.7.

8.4 Electronégativité

T
1

LO®l ectron®gativit® es qguinousaideamistiegper | mpor t a
les liaisons ioniques, covalentes et covalentes polaires.

Cbest | a capacit® doun atome ~ attirer une
une liaison.

LO®l ectron®gativit® est habituell ement inv
taille de | daleormeddautres mots, | es petits atom

électronégativité), car les noyaux positivement chargés attirent plus
fortement les électrons de valence.

o Cobest | e fluor qui a |l a plus grande ®I| e
périodique; le césium a la plus faible électronégativité.
LO®l ectron®gativit® est habituell ement mes

dont les valeurs sont comprises entre 0,7 et 4,0.

Ladi ff® ence do®l ectron®gativit® de deux ®I
liaison chimique ( gEN) permet de mieux comprendre la nature de la

liaison.

o0 SiqgEN est trés petit ( gEN <0,4), les électrons de la liaison seront
partagés également, et la liaison est covalente.

o SigeNestgrand(geEN>1, 7), | 6atome | e pvwles ®II ectr
un ou plusieurs ®l ectrons ~ | 6datome | e
liaison est ionique.

0 SigEN est compris entre 0,4 et 1,7, la liaison a un caractére a la fois
covalent etio nigue. On parle alors de liaison covalente polaire, et
elle comporte un partage inégal des électrons dans une liaison
covalente.
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220
Li Be B

0.58 157 204
Ma Iy Al
0.93 131 1.61
K Ca Sc Ti N Cr Iln Fa Co i Cu Zn Ga
n.a2 1.00 136 1.54 163 1.66 185 1.83 1.88 1.91 1.90 1.65 1.81
Rh Sr i Zr b hlo Tc Fu Rh Pd Ag Cd In
0.a2 0.95 122 1.33 16 216 19 22 228 220 1.93 1.69 1.78
Cs Ba = Hf Ta W Re Os Ir Pt - Hy 1l
0.7g 0.a9 13 15 236 19 22 220 228 200 1.62 233 202 20 22
Fr Ra = Rf [b]3] Sg Eh Hs bt Ds Ry Uub Llut Uug Uup Uuh Uus
07 09
* La Ce Pr Id Fm Sm Eu G Th Dy Ho Er Tm fh Lu
1.1 112 1.13 114 113 147 12 12 11 1.22 1.23 1.24 1.25 11 127
- Ac Th Pa LU Mp Pu Am Crm Bk Cf Es Frm hid Mo Lr
1.1 13 15 1.38 1.36 128 113 1.28 13 13 13 13 13 13

8.5 Liaisons ioniques et composés

8.5.1 Liaisons ioniques
f Alasection 3.6, nous avons vu que les ions sont des atomes  possédant

une charge.
o Les cations ont une charge positive (mo
protons).
O Les anions ont wune charge n®gative (plu
protons).
T Une | i aison ionigue repr®sente | 6attractio
1 Ce type de liaison se forme entre un métal etun non  -métal.
o Les m®t aux ont peu do®l ectrons ddans | eu
de sorte qudils donnent des ®l ectrons a

valence compléte (et devenir des cations).
0 Les non-métaux ont de nombreux €électrons dans leur couche de
valence(> 4), de sorte qudils cammpirtat des ®I
couche de valence (devenant ainsi des anions).
0 Les semi-métaux ont un nombre intermédiaire d 8 ®1 ect #A)dlas ( ~
ne participent habituellement pas aux liaisons ioniqu es, mais
| orsqudils | e font, ils donnent ou acce
ainsi des cations ou des anions, respectivement).
T Lorsqudun m®t-métal entrent@emcontact,fes électrons de
valence du métal sont transférés au non  -métal, et les atome s acquiérent
ainsi une charge opposeée.
1 Les ions de charge opposée sont attirés les uns vers les autres, pour former
une liaison ionique (exemple : NacCl).

T Une | i aison ionlque ndest pas une Vv®ritabl
coval entes); dObumséagttrptuidnh forte entre
opposée.
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/‘\Q

sodium atom (Na) chlorine atom (Cl)
sodium ion (Na*) chlonde ion (CI")

|
sodium chloride (NaCl)

8.5.2 Composés ioniques

T Les compos®s ionigues nbdexistent pas sous
présentent plutot sous forme de grands réseaux 3D ordonn®s faits d
chargés positivement et négativ. ement, appelés réseaux ioniques.

1 Dans un réseau ionique, les ions positifs sont adjacents aux ions négatifs
(car |l es charges oppos®es sbattirent)

Sodium ion (Na*)

| Chloride ion (cr)

8.5.3 lons polyatomiques
91 Les ions polyatomiques sont des molécules ionisées (chargées). En

ddautres mots, ce sont des ions qui conti e

liés par covalen ce.

O Les atomes dodéun ion polyatomique pr ®sen
covalentes.
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o Ily adesliaisons ioniques entre les ions polyatomiques positifs et
négatifs (ou entre un ion polyatomique et un ion atomique unique).

1 lls forment des composeés ioniques, car les principales liaisons qui
retiennent les composés ensemble sont ioniques ( les liaisons covalentes
sont pr ésentes dans les ions uniqguement).

1 Exemple : CO32

: O 2—

Covalent bond r *

Charge

8.6 Liaisons covalentes et composés

8.6.1 Liaisons covalentes

1 Les liaisons covalentes sont considérées comme les seules «  véritables »
liaisons chimiques.
1 Dans les liaisons covalentes, deux atomes part  agent leurs électrons de
valence.
1 Le nom de la liaison en décrit exactement la nature
0 Le préfixe « co » désigne un partenariat, une collaboration, une
coopération, ou encore un partage;
o Le suffixe «valente » fait référence aux électrons de valence.
1 Lesatomes peuvent partager deux électrons (liaison simple), quatre
électrons (liaison double) ou six électrons (liaison triple).
1 Tous les électrons partagés sont considérés comme étant simultanément

dans la couche de valence des deux atomes prenant part a la liaison.
1 Les liaisons covalentes retiennent les deux atomes ensemble, parce que
|l e noyau de | dun des atomes (positif) att

atome (négatif).

1 Mais les atomes ne fusionnent pas, car les noyaux des deux atomes se
repoussent mutuellement (les deux sont positivement charges), et les
électrons des deux atomes se repoussent également entre eux (ils sont
tous chargés négativement).

1 Par conséquent, il existe un équilibre entre les forces d attracti on et de
répulsion qui détermine | a distance qui sépare les atomes de la liaison.

1 Exemple : Hz
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8.6.2 Représentation des liaisons covalentes

1 On peut représenter les liaisons covalentes de trois facons différentes
0 deux points horizontaux;
0 deux points verticaux;
0 une seule ligne vertical e.
1 Chaque point représente un électron; chaque ligne représente deux
électrons.
1 Une double liaison sera représentée par quatre points ou deux lignes, et
une triple liaison sera représentée par six points ou trois lignes.

H:H H-H H &H

1 Dans une liai son covalente, les électrons sont comptés deux fois, car on
considére que les électrons partagés appartiennent aux deux atomes
simultanément.

o Exemple : Deux atomes de fluor sont réunis en une liaison covalente
unique pour former du F >. Chaque atome de  fluor comporte sept
®l ectrons dans sa couche de valence, de
électron de plus pour avoir un octet complet. Lorsque les deux
atomes de fluor se lient, ils partagent un de leurs électrons de
valence. Ces deux électrons sont considéré s comme se trouvant
dans la couche de valence des deux atomes de fluor, de sorte que
chacun a un octet complet.

F +:_I%: — F—F
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8.6.3 Liaisons covalentes multiples

1 Si un atome a besoin ddun ®l ectron additio
complet, il peut se lier avec  plusieurs atomes ou former des liaisons
covalentes multiples.
1 Dans les liaisons covalentes multiples, quatre (exemple : O2) ou six
électrons (exemple : N2) sont partagés. On parle alors de liaison
covalente double et triple, respectivement.
1 Lorsque plusieu rs électrons sont partagés entre des atomes, la liaison est
plus courte et plus forte.
o Une | i aison double est plus courte et
o Une | iaison triple est plus courte et

:N=N: 0=0

T ©

8.6.4 Formation de com posés covalents

f Les atomes doivent souvent former des |i ai
atome pour avoir un octet complet.
1 Ces liaisons covalentes peuvent étre simples (exemple : CH 4) ou multiples
(exemple : CO), ou encore une combinaison des deux (exempl e : H2CO).
71 Certains éléments forment des molécules prévisibles.
o Exemple : Tous les éléments de la colonne 7 (halogénes) forment
des molécules diatomiques (deux atomes) a liaison unique avec
d Autres éléments de leur colonne (F 2, Cl2, Br, I»).
1 Lastructure de certains éléments doit étre déterminée par
expéri mentation .
o Exemple : Le soufre serait stable en théorie sous forme de S > (tout
comme le 0O3), mais il existe dans la réalité sous forme de S s.

T H v ...
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8.6.5 Types de composés covalents

T
T

Bloc de quartz illustrant le
réeseaude SiO2cont i nu

Bl oc dilfustrantles

Les liaisons covalentes forment des molécules (substance moléculaire) ou

des réseaux solides.

Les mol ®cul es sont des groupes ddeat omes qu

unes des autres .

o Exemple :HbOdun verre dbéeau contient des mil

molécules de H »0; cha que molécule est distincte des autres.

Les réseaux solides sont des structures tridimensionnelles de grande

dimension, consistant en atomes réunis par des liaisons covalentes.

Les réseaux solides sont exceptionnellement résistants, et présentent des

points de fusion et do®bul:diamant quartz)t r s ®I ev

molécules de H >0
individuell e

8.7 Liaisons covalentes polaires et composés

8.7.1 Liaisons covalentes polaires
1 Les liaisons covalentes polaires sont vues comme des liaisons a caractére

a la fois ionique et covalent
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1 Dans les liaisons covalentes polaires, il y a un partage inégal des électrons
entre deux atomes .En ddédautres mots, ce sont des | iz
lesquelles les électrons sont attirés plus fortement par un atome prenant
part a la liaison.
1 Un atome acquiert une charge positive partielle ( 1), tandis que | 6a
atome acquiert une charge négative partielle équivalente ( 1°).
0 ] estle symbole pour « partiel ».

8.7.2 Composeés covalents polaires

T 1l ndest pas ®vident de d®terminer si un c
parce que toutes les molécules  prenant parta une liaison polaire sont
polaires.
o Sitoutes | es | iaisons ddéune mol ®cul e sont

est alors non polaire.
o Siune molécule contient des liaisons covalentes polaires qui sont

sym®triques, | es charges partielles sda
molécule est non polaire.

o Siune mol écule contenant des liaisons covalentes polaires est

asym®trique, | densemble de | a mol ®cul e
Bond Bond
dipole\ /dipole Bond Bond
£ «~—1+—> dipole dipole
L 000
‘ - Molecular
dipole

1 Ainsi, pour déterminer si une molécule est polaire, on doit connaitre sa
forme.

1 Il estimportant de savoir si une molécule est polaire, car cela influe
beaucoup sur les forces intermoléculaires (section  9.3).

8.8 Détermination de la nature de la liaison : ionique, covalente ou covalente
polaire

1 Certaines régles générales permettent de déterminer si une liaison est
ionique, polaire ou non polaire.

o Laliaison entre un métal et un non -métal est ionique (exemple
NacCl).

o Une | i aison entre deux atomes doéun m° me
est non polaire (exemple  : Cly).
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o0 Les liaisons entre les hydrocarbures (composés contenant
seul ement du c ahythayéne) santtnongpaairds 6
(exemple : CHa).
o La plupart des autres liaisons entre les non -métaux sont polaires
(exemple : H20, HF).
T Si |l e type de | iaison ndest pas ®vident, o
| 0®l ectron®gativit®.
1 Onpeutsereprésenter | 6 ® ectron®gativit® comme un | e
corde, la corde représentant les électrons en cause dans la liaison.
o Lorsque les deux concurrents sont de force a peu prés égale, la

corde ne bougera pas = liaison covalente.

o Lorsqgue | 6un d e splusforh ittiveral kiirplussde ersld,
sans | 6accapar exliaisomdovalente @atagen t

o Lorsque | 6un des concurrents est beauco
la corde du concurrent le plus faible = liaison ionique.

Liaison covalente (non polaire) €

Liaison covalente polaire
(l'e chat est moins

Liaison ionique
(le chat est beaucoup moins
®l ectron®gat.i

8.9 Théorie de la RPECV

8.9.1 La théorie

1 Chaque molécule a une forme tridimensionnelle distincte, qui peut étre
prédite par | a th®orie de | a r®pul sion des pai.
couche de valence (RPECV).
1 Lathéorie de la RPECV repose sur le fait que les électrons de valence
(électrons de liaison et paires solitaires) autour des différents atomes dans
une molécule se repoussent mutuellement .
1 Par conséquent, la molécule  adopte une géométrie dans laquelle les
paires do®l ectr ons sibBlolesuneddesaptiesus | oi n pos
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T La forme RPECV id®al e doéune mol ®cul e minim
paires do®l ect r minsladtabilitc dela maléouiek e

8. 9.2 Groupes do®l ectrons

1 Lapaire do®l ect rlalmison sirpte etl la laison smultiple sont
chacune trait®es comme un groupe do®l ectro
T Les paires doé®l ectrons non |iants influent
sont en fait plus r®pul sives que | es paire
sont pas incluses tl dras ofwe med odmd udh®&c rmo | ®cul e
de | a forme mol ®cul aire indique seul ement
Le nombre de groupes do®l ectrons autour dbo
0 on ap peombrestétigae ¢ de cet atome.
o Exemple : méthane, CH 4:nombre stérique =4

formaldéhyde, H 2CO : nombre stérique =3

dioxyde de carbone, CO > :nombre stérique =2

l

Auto -questionnaire 8.9.2

1. Cal culez |l e nombre st®rique de | datome cen
suivantes.
iF
X +
e e | LN ] o0 LN ) H_O_H o0
Ll—8i—Cl. .S.:C:.S. H—.O.—H
| ’
:Q.I:

Auto -questionnaire 8.9.2 d Réponses

1. Calculez I e nombre st®rique de | dat ome <cen
suivantes.
a. Cs-C=2

b. SICkF--Si=3
c. HHO--0 =4
d. H:O+--0 =4
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8.9.3 Configurations selon la théorie RPECV

1 Les principales configurations selon la théorie RPECV sont : linéaire,
triangle planaire et tétraédrique

/ 180.\ 120-/' 109.5/
Lo TA M

trigonal planar

linear

i En outre, c hacune de ces

27,

tetrahedral

configurations est subdivisée selon que les

groupes doé®l ectrons environnants sont

non liants (paires isolées).
Electron-group :
structure

Four

electron

groups Molecular -
shape f\

Tetrahedral Pyramidal

Electron-group

Three structure

electron

rou -

groups Molecular N ﬁ
shape Trigonal planar Bent
Electron-group

Two structure “

electron Lone pair g

groups .
Molecular | S Bonding electron
shape _ rau

Linear grodp
271 | e x i st eonfiguatiang lmpatantes pour les composés comprenant des métaux de

transition, car ils peuvent avoir des n

aborderons pas dans ce cours.

uméros stériques aussi élevés que 4, mais nous ne les
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Auto -questionnaire 8.9.3
1. Quelle estla configuration de chacune des molécules présentées dans
| 0 a4guestionnaire 8.7.27?
a. CS
b. SiCkF
c. HO
d. HsO+
2. En sachant que les molécules doivent avoir des liaisons polaires
asymeétriques pour étre considérées comme globalement polaires,
lesquelles de ces molécules sont polaires?

Auto -questionnaire 8.9.3 0 Réponses
1. Quelle estla configuration de chacune des mol écules présentées dans
| 0 a+guestionnaire 8.7.27?
CS; = Linéaire
SiCkF = Tétraédrique
H.O = Coudée
H:O+ = Pyramide trigonale

aoop

2. En sachant que les molécules doivent avoir des liaisons polaires
asymeétriques pour étre considérées comme globalement polaires,
lesquelles de ces molécules sont polaires?

Les molécules présentées ci -dessous ont une bonne configuration . Les
dipbles de liais on28 sont indiqués en bleu; les dipbles moléculaires sont

présentés en rouge , le cas échéant.

ol

?ﬁ

- O T
et Lo PR

No molecular dipole

/.
I
TiHin-QO

:Cl:

28 Les mots polaire et dipdle sont utilisés pour décrire la méme chose. Une liaison est polaire si elle
a un dipdle (dipble = deux pdles différents), Exemple : H20 a deux li aisons polaires H & O; les
liaisons H 8 O ont un dipdle de liaison; H 20 est une molécule polaire; H 20 est un dipdle

moléculaire.
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LeCSnd6a pas de dip'le mol ®cul aire parce qud
polaires symétriques.

Le H2O et le H 30+ ont des dipbles moléculaires, parce que leurs atomes
ne sont pas disposés sy m®t ri quement autour de | 6at ome

Le SiCkF a un dipole moléculaire  parce que méme si les atomes sont
disposés sy m®t ri quement aut our lesladomés@détieurmme centr
ne sont pas les mémes (ily aun atome F ettrois atomes CI). Le fluor est

plus ®l ectron®gatif que | e chlore, de sort
légérement plus forte sur les électrons, produisant ainsi un dipdle dans la
molécule.

8.9.4 Importance de la  configuration

1
1
1

La configuration est importante, et pas seulement pour déterminer si la

molécule est polaire.

En effet, la configuraton ddédune mol ®cul e peut avoir des
sur bon nombre de ses propriétés.

Exemple :Lesgrassat ur ®s sont | in®aires et donc so0a
dans le corps pour boucher les arteres. Par contre, les gras non saturés
sont coud®s, de sorte gufadildment recilsi@taccumul e

moins solides . Le corps peut donc les éliminer plus aisémen  t.
0 Les gras saturés sont linéaires parce que tous les atomes de
carbone ont un nombre stérique de 4,
o Les gras non satur ®s sont coud®s parce
C = C (double liaison). Les atomes de carbone qui participent a la
liaison ont un nombr e stérique de 3.
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(a) Saturated fatty acid (b) Unsaturated fatty acid

OH OH

0=C (0 0=C
y I
CH; pY CHs ~
( C i< %
) CH, L=

=
VAviy/
-
y

';.
N
q
2
C.
E:
) {
Y A

&
A

£
Y

N2 = —%(
/(“2 ) CH, f ’“‘“ o
1 o~
H:C\ ( HC Y A
CHs B
|l~C/ ) ’ HC - <
NG 4 CH, { |
s () |
H:C\ [ : HC
“H, " !
H (./ ( 7l HC\
\('H:x | -
.. . CH,
Palmitic acid e,
CH>

18CH,

Linoleic acid

8.10 Différences entre les composés covalents et ioniques

1 Les composés covalents et ioniques ont des propriétés tres différentes
pour les raisons suivantes : a) les liaisons covalentes sont [égérement plus
fortes que les liaisons ioniques; b) les liaisons ioniques sont des interactions
entre des ions, tandis que les liaisons covalentes sont de « véritables »
liaisons.

8.10.1 Résistance et points de fusion e t éllltion

T Lessol i des f orésea®sovalkkrd somt les substances les plus
r®si stantes sur Terre et dont | es points d
eleves, car ils sont composeés entierement de liaisons covalentes fortes . Les

diamants en sont un exemple
1 Les composés ioniques sont presque aussi résistants, et prés entent des

points de fusion et do®bullition presque a
entierement de liaisons ioniques fortes . Lescristaux de sel en sont un
exemple .
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1 Les substances moléculaires covalentes sont habituellement peu
résistantes, avecdespo i nts de fusion et do®bullition
elles contiennent des liaisons covalentes fortes entre les atomes, car les
forces entre les molécules sont faibles et peuvent étre  aisément rompues
(exemple :1 doxyg ne). gazeux

8.10.2 Solubilite

1T Les compos®s ioniques se dissolvent facile
charges des ions leur permettent de former des forces ion -dipdle avec
| deau ($8c?2)onpar exemple | 6eau sal ®e.

1 Certaines substances moléculaires covalentes peuvent se dissoudre dans
beau, maussibigngsue | es compos®s i oniques, par
sucrée.

1 Les réseaux solides ne se dissolvent pas, par exemple les diamants.

8.11 Diagrammes de Lewis

8.11.1 Diagrammes

1 Le diagramme de Bohr (section  2.3) des atomes et des molécules
co ntient des informations intéressantes, mais il faut beaucoup de temps
pour le dessiner.

1 Comme seul sles électrons de valence participent aux liaisons, Gilbert

Lewis a mis au point une méthode de représentation abrégée en 1916,
appelée formule ou structure  de Lewis.
1T Dans | es diagrammes de Lewis, | e symbole d

points et de lignes.
o Chaque ®l ectron de valence est pr®sent®

S6i | 'y 4@élguttonsgle vdlence, on les représente en paires 29,
o Chaque paire liante es treprésentée par une ligne.
0o Aucunélectron des niveaux i nf®rieurs nbéest rep

29 | es chimistes sont parfois paresseux et ils ne dessinent pas toujours les électrons non liants,
parce quodils ®iweentr oqqse sloms pr ®sents, et ils estiment
dessiner (enraisondelar gl e de | doctet). NOutilisez pas ce raccou
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8.11.2 Exemples
Composé covalent : CO»

,t’/:_.. . e ,_;,;\ T e
..f' / - - N 4 ;"/ '/’ \\-‘ \
Diagramme  // R cC | i/ |
(| 'if 1| )
de Boh '\ O Iy B IR O .
NN VAN / // N S/
oo x et
| BN | | B |
Diagramme O —_— ( : —_— O
de Lew
| BN | | B |

Compose ioniqgue : CaCl

©
FrRTY (
© @

ﬁ

Diagramme
de Lewi

Cl] [ca] " [C

8.11.3 Etapes pour dessiner des diagrammes de Lewis

1. D®t erminez | e type de | iaison (ionique, <co
ddébune | i aison m®tallique, vous ne pouvez p
Lewi s. Si cbest une | i aison i oni9gdie ou covVv

2. D®t erminez | e nombre tot alde tdud[@edawmdsdeons de
l a mol ®cul e. Si l a | iaison eo3tSilalmisoal ent e,
est i1 onique, p ac°s9sDamis le'cas Hed ®Mpopés comportant
des ions polyatomiques, suivezd 6 abor d | e s°s3@&8 poprecsganimser
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lesatomes enl i ai son covalente © | 6int®rieur de
étapes n °s 9 a 14 pour organiser les ions.

3. Dessinez les atomes dans la bonne configuraton , sans | es | i ai sons
lemoins ® ectron®gatif est habituell ement | 6at
4. Reliez les atomes par des liaisons simples.

5. Cal cul ez combien do®l ectrons de vplatésence vo
(ndoubliez pas que chaque | iaison utilise
6. Ajoutez les électrons résiduels, deux a la fois en paires isolées autour des

atomes ext®rieurs jusqud”™ ce que chaque at
de valence (sauf | dhydrog ne, qui nden reqg
qguadi l ndy ait plus do®l ectrons.

7. Soi | ndy a plusqué® @cnrodes &t omes nda pas
complet, déplacez  des électrons des paires isolées vers les paires liantes,

afin de faire des | iaisons multiples. NO6ou
former de | iaisons multiples twnessttrepdhydr og
petit.

8. Passez ~ 416.®t ape n

9. Si l a formule chimique ndest pas donn®e, d
meétaux sur les non -métaux, de sorte que les métaux puissent se

«débarrasser » de tous leurs électrons de valence et que les non -métaux

pui ssent accepter suffisamment do®l ectrons
couche de valence complete.

10.Calculez | a charge de tous les ions.

11.Dessinez tous les atomes du composé, en indiquant les couches de
valence completes pour les non  -métaux et les couches de val ence vides
pour les métaux.

12.Placez des crochets autour des ions, en indiquant leur charge.

13.Arrangez lesions afin d 6 a | t &g amiens et les cations (car les charges
oppos®es sdattirent).

l4Passez ~ 4916.®t ape n

15. Vérifiez que les trois criteres suivants s ont respectés : 1) le nombre total
do®l ectrons de valence dans chagueatome®&c ul e es

huit ® ectrons de valence (sauf |1 6hydrog n
3) dans le cas des composes ioniques, le total des charges sur tous les ions
est de zéro.

Auto -questionnaire 8.11

1. Dessinezla structure de Lewis du cyanogene, C 2Nz, un gaz toxique utilisé
comme fumigant et propergol de fusée. Consell : La structure est linéaire.

2. Dessinez la structure de Lewis du nitronium NO »>*, union polyatomique.

3. Dessinez la structure de Lewis du nitrure de potassium, K 3N.
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Auto -questionnaire 8.11 J Réponses
1. Dessinezla structure de Lewis du cyanogene, C 2Nz, un gaz toxique utilisé

comme fumigant et propergol de fusée. Conseil : La structure est linéa ire.
Le carbone et | 6 a-métdue desarta que ld lmison semn
covalente.

Electrons de valence (C  2N2) =2(C) + 2(N) =(2x4)+ (2x5) =18

EN(C) =2,5, EN(N) = 3,0, de sorte que les atomes de carbone sont
probablement au centre.

NaCJdCaN

Electrons résiduels =18 8 2(3) = 12

!NACAICIN :

Electrons résiduels =12 8 2(6) =0

Tous les atomes ont -ils huit électrons sur leur couche de valence? NON!
Les atomes doazote ont huit ®l ectrons sur
atomes de carbone en ont seulement quatre.

Il faut donc déplacer despai res ddéd®l ectrons i sol ®es ver
pour établir des doubles liaisons

N=CadC=N:

Tous les atomes ont -ils huit électrons sur leur couche de valence? NON!

Les atomes ddazote ont huit ®lectrons sur
atomes de carbone en ont seulement six. Nous nous approchons prés du

but cependant.

Il faut donc déplacer despai res do®l ectrons i sol ®es ver
pour établir des liaisons triples

NI Ccacl N:

Tous les atomes ont -ils huit électrons sur leur couche de valence? OUI!
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Le nombre do®l ectrons de val enitcorrectd t a l dan
oul!

. Dessinez la structure de Lewis du nitronium NO »*, un ion polyatomique.

Ldazote et | 0o0xygméaex de sometquedadia@sonsera
covalente.

Electrons de valence (NO 2*) =N+ 2(0O) dcharge =5+ (2x6) 81 =16

EN(O)=35, ENN)= 3,0, de sorte que | dazote sera
centre.

[0 dNndo]”

Electrons résiduels =16 8 2(2) = 12
[ NBOSN:]*

Electrons résiduels =12 8 2(6) =0

Tous les atomes ont -ils huit électrons sur leur couche de  valence? NON!
Les atomes ddazote ont hui t ®l ectrons dans
| doxyg ne en a seul ement quatre.

Il faut donc d®pl acer | es paires do®l ectro
pour faire des doubles liaisons

[ N=0=N:]"

Tous les atomes ont -ils huit électrons sur leur couche de valence? OUI!

Le nombre tot al dOo®l ectrons deilcorett2nce dan
oul!

. Dessinez la structure de Lewis du nitrure de potassium, K 3N.

Le potassium est uestummén-métal, @etsorte quala ot e
liaison sera ionique.
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Electrons de valence (K 3N) =3(K)+N=(3x1)+5 =8

Le potassium doit perdre un électron pour avoir une couche de valence
compl te, et de sorte qudil deviendra K

Léazote doi téleottoriseauriavoir ine amuclse de valence
compl te, de sorted3.qudil deviendra N

[KI* [:NJ5 K~
Kl
Tous les atomes ont -ils huit électrons sur leur couche de valence? OUI!

Le nombre tot al do®l ectrons deilcorett2nce dan
oul!

Toutes les charges sur les ions totalisent -elles zéro? OUI!
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CHAPITRES 8 FORCES

9.1 Types de forces

1 Forces intramoléculaires : «intra » signifie «™ | & i n»xo®«au seinrde ».

Ces forces se manifestent © | 6i nt ®r i eur ddun compos®.
1 Forces intermoléculaires : «inter » signifie «entre » ou «parmi ». Ces forces

se manifestent entre les molécules.

9.2 Forces intramoléculaires

1 Les forces intramoléculaires sontdes forces d d at t r gu retierment
ensemble les atomes dans un composé.

1 Les forces intramoléculaires sont présentes dans toutes les substances
(sauf | es gaz nobles, parce qudils sont st
individuels non liés).

1 Les forces intramoléculaires sont décrites a la section 9.2. Elles
comprennent

o les liaisons covalentes;
o0 les liaisons ioniques;
o les liaisons métalliques.

1 Les forces intramoléculaires sont beaucoup plus fortes (> 10x) que les
forces intermoléculaires.

9.3 Forces intermoléculaires

9.3.1 Définition

1 Les forces intermoléculaires sontdes forces d 6 at t r guw rainttenne nt
les molécules ensemble dans | es phases condensées (liquide et solide).
1 Elles sont présentes seulement dans les composés moléculaires.
0 Les composés non moléculaires ne  peuvent avoir de forces
intermoléculaires, car intermoléculaire signifie « entre les
molécules ». Les molécules individuelles ne sont pas distinguables
dans des composés non moléculaires, sibienqudi | ndy a pas d
possibilit® doéavoir lates. f orces i nter mol ®
1 Les forces intermoléculaires sont relativement faibles et facilement
rompues par rapport aux forces intramoléculaires.
91 Illy atrois types principaux de forces intermoléculaires dans les composés
moléculaires. Les forces sont les suivantes, de la pl  us faible a la plus forte
1. les forces de dispersion de London;
2. les forces dip0Ole -dipdle;
3. laliaison hydrogene.
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71 Laforce ion -dipble est également une force intermoléculaire
(section 13.2). Ces forces sont présentes seulement lorsque les ions sont
di ssous dans un | iquide (EHddLmist ndlelxlangd retntd e
les substances pures.

9.3.2 Effet sur | 0 ®t at de | a mati r e

T Les forces intermol ®cul aires d®kler mi nent |
température ambiante (solide, liquide ou gaz).

1 Les composeés ayant des forces intermoléculaires plus fortes existent
habituellement dans un état condensé (liquide ou solide), car les

molécules sont mutuellement attirées et sont donc situées a proximité les
unes des autres.
T Les forces intermol ®cul aires dopagseat °tre
| O®tiaqui de ou | orsqudun | iquide est vapori

9.3.3 Forces dipb6le -dipble

1 Les forces dipble -dipble se produisent entre deux molécules polaires.

1 Rapp elez-vous que les molécules polaires ont une extrémité partiellement
négative et une autre extrémité partiellement positive. Comme les
charges oppos®es sbattirent, | dextr®mit® p
mol ®cul e pol aire est attlilr®aemptarp d Dietxit v ® md ¢
autre molécule polaire (et vice versa).

1 Cetteforce dd at t r asappeeenforce dipdle -dipble.

Molécule non polaire Molécule polaire
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9.3.4 Liaison hydrogéene

9.3.4.1 Forces

1 La liaison hydrogene (liaison
dipéle tres forte.

H) est un type particulier de force dipble -

T Comme | 6hydrog ne ndéa qudun seul ®I
participe © une | iaison covalente,
déhydrog ne y participent.

T Si | hydrog ne est | i ® "atif(anoteaokygémesou t

fluor), son seul électron est attiré fortement, de sorte que le noyau de
| 6hydrog ne acquiert une charge
T Lorsque | 6hydr og n*daréesagrande, ¢ est foreemepteattiré
par les paire sd 6 ®1 e c t r osmles atone®ttesRédectronégatifs (azote,
oxygene ou fluor) dans les molécules voisines.
1 Cette attraction intermoléculaire forte est appelée liaison hydrogene

(m°me si ce ndest pas une vraie |iaison).
1 Les liaisons hydrogéne se manifesten t seul ement entre | 6hydr c
| dazot e, | 6oxyg ne ou au fluor et avec u

ectron,

tous |

r s ®I

e

e

partiell em

de fluor sur une autre molécule.
o L6hydrog ne
ddautres ®I
de liaison hydrogene.
1 Exemple : H2O et NH 3

o— o+

9.3.4.2 Importance

Hydrogen bond

pr ®senter a
®ment s, mai s

dlipdde fortesvea act i on s
p @0 na pue 5 sfeo ptae

5+ 5+

o+
5—

Hydrogen bond
o+

o+

1 Les liaisons hydrogéene font partie intégrante de la vie humaine.
T EI'l es sont responsables du point
par rapport a celui  des autres petites molécules (par exemple, le

do®bul I i
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méthane (CH 4), le dioxyde de carbone (CO ) ), ce qui per met
demeurer liquide a la température ambiante, au lieu de devenir un gaz 30,
1 Les liaisons hydrogene sont également responsables du maintien de S
deux brins do AMHMontassezsfortésipaui attirerries paires de
base complémentaires pendant la réplication, mais sont suffisamment
faibles de sorte que les brins peuvent étre séparés au besoin.

‘ 8+ ,‘ (
Hydrogen bond

30 La liaison hydrog éne explique également pourquoile  H20 solide est moins dense que le H20
liquide (habituellementles solidessont plus dense sque les liquid es), mais cette question dépasse
le cadre de ce cours.
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9.3.5 Forces de dispersion de London

9.3.5.1 Forces

1 La force de dispersion de London est la plus faible des forces
intermoléculaires.

1 Elles se manifestent dans toutes les substances moléculaires, mais elles
sont pertinentes uniqguement dans les composés non polaires, car les
molécules non pola ires ne subissent aucune autre force intermoléculaire.

1 Les forces de dispersion sont dues aux dipbles aléatoires, momentanés et
tres faibles créés dans les molécules non polaires en raison du
déplacement aléatoire des électrons.

1 Lorsque celase produit,le di p*l e momentan® et faible dbo
induit un dipéle faible et momentané dans la molécule voisine, effet qui
se répand dans toute la substance comme une vague chez les
spectateurs a une partie de hockey.
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000° 000°® o00°
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throughout the
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p 6 + 6 + 6 ¥

9.3.5.2 Intensité des forces

1 Bien que les forces de dispersion soient faibles, elles peuvent devenir trés
importantes dans les grosses molécules, en raison du grand nombre
do®l ectrons qui y participent
o Exemple : CH4 (gaz naturel) Y gaz ala température ambiante
CsHis (essence) Y liquide a la température ambiante
C20Ha2 (cire de bougie) Y solide a la température ambiante
1 Les forces de dispersion de London les plus fortes sont plus grandes que les
liaisons hydrogéne.
o Exemple :LeH:O contient des | i ai soumbquidteydr og n
a la température ambiante; le C  20Has4 (Cire de bougie) est soumis
uniguement a des forces de London et est un solide a la
température ambiante.
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SECTIONIII 8 REACTIONS

CHAPITRELO 8 REACTIONS CHIMIQUES

10.1 Quédepgudune r®action chimique?

T Une r®action chimiqgue se produit | orsqudun

transformées en nouvelles substances dont la composition et les
propriétés different des substances de départ.

T Une r ®action chimique produit ou consomme

électri cité, lumiére ou énergie mécanique).

1 Les substances de départ sont appelées réactifs, et les substances
obtenues sont appelées produits.

1 Une réaction chimique peut étre représentée par une équation

Réactifs Y Produits

10.2 Energie

1 Pour transformer les réactifs en produits, il faut briser les liaisons chimiques
dans les réactifs et former de nouvelles liaisons chimiques dans les

produits.
T Par cons®quent, | 6®nergie est au ciur de t
1 Une réaction chimique est un processus en de ux étapes
1. rupture des liaisons des réactifs;
2. formation de nouvelles liaisons dans les produits.

T I'l y aura production ou consommation dd®ne
d®pendant de | 6®quilibre entre | d6®nergie r
danslesréacti f s et | 6®nergie d®gag®e par | a fori
liaisons dans les produits.

o Alasection 8.2.2, nous avons indiqué que la formation de liaisons
entre deux atomes accroit leur stabilité globale, car les atomes liés
ont un octet complet. En outre, un systeme stable est a un niveau
do®ner gi e mini mal .ilfaatdoujoucsodnes Gl gbu®metr,gi e pC
briser une liaison chimique, et la formation de nouvelles liaisons
dégage toujoursde | 6 ®ner gi e.
10.3 Coefficients

1 Les réactions chimiques doivent respect er la loi de conservation de la
mati re, de sorte que | e nombre dbéatomes d
le méme de chaquecété de | 6®quati on.
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A cette fin, on utilise des coefficients numériques pour équilibrer les
réactions chimiques.
1 Exemple :
0 Hb+02- HHOdcette r®action ndest pas ®quil i
deux atomes ddoxyg ne du c!'t® gauche et

0 2Hx+02- 2H0O 9 cette équation est équilibrée, parce qu don a
utilisé le coefficient 2 (le coefficient« 1é ndest pas ®crit pal
convention).

1 Autre convention : On utilise les nombres entiers les plus petits possible
comme coefficients.
1 Exemples :

0 Hx+%02- H20 estune équation équilibrée, mais  on n & pas utilisé
la conve ntion standard des coefficients, car on a un coefficient
fractionnaire.

0 4Hx+202- 4H20 est également une équation équilibrée, mais on
n & pas non plus utilisé la convention standard des coefficients, car
les coefficients sont plus grands que nécessair e (par un facteur de

deux).
9T Dohabitude, | es coefficients fractionnaire
mots, ils sont jugés passables), mais les coefficients inutilement grands ne
le sont pas.
o llestimportant de se rappeler ceci : | oansitiljse des coeffi cients

fractionnaires, les coefficients doivent représenter  le bon ratio.
Cependant, 0 n ne peut pas avoir une demi  -molécule de O..
1 Vous ne pouvez pas madifier la formule moléculaire des réactifs ou des
produits pour équilibrer une équation.
0 Exemple :Laformule H2> + O - H20 estincorrecte, car la formule
moléculaire de O a été changée en  O. Les coefficients présentent
uniquement le ratio des molécules les unes par rapport aux autres;
on ne peut pas modifier | a formule doun
1 Les coefficients indiquent le ratio du nombre de molécules ou de moles
de réactifs et de produits, et non leur masse ou leur volume

10.4 Equilibre des réactions chimiques

10.4.1 Conseils

T Lorsque | 6on ®quilibre des ®quations c¢chi mi
substances élémentai res pures en dernier (H 2, O», Fe, etc.), car ces
substances sont les plus faciles a équilibrer. Comme elles ne contiennent
g uul élément, sion corrige | eur coefficient, cela ndaur
les éléments multiples.
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T Dans | e m° me or dr ezphdde th@iier la quantité des t
composes les plus compliqués, car si vous  corrigez leur coefficient, cela
aura une incidence sur  plusieurs éléments.

10.4.2 Exemple

1 CgHig+0O2- CO:2+H20

1 Conformémentaux conseilsci -dessus, nous ®quilni brons | 0
dernier, en raison de la présence de O2. On placera un coefficient
devant C gHis seulement si cela est nécessaire.

Carbone

1 En commencgant a la gauche, on compte 8 atomes de carbone dans les
r®acti fs, de sor t atompsdeicarboné danst Igs peoduibsi r 8
1 Comme il y a un seul atome de carbone dans chaque molécule de CO 2,
nous devons avoir 8 molécules de CO ».
1 CgHig+0O2- 8CO2+H0

Hydrogéne

T lyal8at omes déhydrog ne dans | es r®actifs,
18at omes doéhydr ogpradgts. dans | es

1 Commeilya2 at omes doéhydrog ne dans chaque mol G
avons besoinde 18/2 =9mol| ®cul es ddeau.

T CsHis+O2- 8CO2+9H0

Oxygéne

1 Comme nous voulons équilibrer les substances élémentaires pures en
dernier, nous comptonslenombr e dd&éatomes ddoxyg ne dans
et nous ajustons le coefficient  O> en conséquence (au lieu de compter les
atomes doéoxyg ne dans | es r®actifs et dobaj
produits).

T llya8x2=16at omes doO6oxyg neet@xle=9atbmesCO
ddoxyg ne Hr,ecdd esort e +§udbialt omea HOGBoxyg ne
en tout dans les produits.

T Comme il y a deux atomes doéoxyg ®We dans <ch
nous devons ajouter 25/2 molécules de O..

1 CgHig+25/20,- 8CO2+9HO
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Coefficients ave ¢ nombre entier

1 Par convention, nous voulons des coefficients sous forme de nombre
entier, de sorte que nous devons multiplier tous les coefficients par deux

pour éliminer le coefficient fractionnaire.
T 2CgHis+250,- 16 CO2+ 18 HO

Auto -questionnaire 10.4
1. Equilibrez les réactions chimiques suivantes

a.

CeHis+ 02 Y CO> + H20

b. HCl+Na2CO3Y NaCl+ CO ; + H20
c. CaH2+H20 Y Ca(OH) 2 + H2

d.

e. KCIO3Y KCl+ O

AloClg + HO Y AI(OH) 3 + HCI

Auto -questionnaire 10.4 d Réponses
1. Equilibrez les réactions chimiques suivantes :

a.
b. 2HCI+ Na>CO3Y 2NaCl+ CO , + H.0
c. CaH2+2H,OY Ca(OH) 2+ 2 H:

d.

e. 2KCIO3Y 2KClI+30:

2CeH1a+1902Y 12CO, + 14 H,O

Al.Clg + 2 H,O Y 2 AI(OH) 3 + 6 HCI

10.5 Types de réactions chimiques

10.5.1 Apercu
1 On compte six grands types de  réactions chimiques.

(0]

O O O O

o

Déplacement simple (remplacement unique)
Déplacement double (remplacement double)
Synthése (combinaison)

Décomposition

Dissociation et précipitation

Neutralisation

1 Une réaction peut comporter plusieurs types de réactions (exemple
réaction de neutralisation peut également comporter un double
déplacement).

- une
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10.5.2 Réactions simples

1 Remplacement unique : Deux composés échangent un élément (ou un
ion polyatomique) par d®composition doun r
produits différent s.

il - N -l - B

2 Al +Fe, 0,  —ALO, +2Fe

3(s) 3(s)

1 Double remplacement : Deux composés échangent deux éléments (ou
ions polyatomiques) par décomposition des deux réactifs et production
de deux produits distincts.

N + I -l +

PCl;,, +3AgF (—PE  +3AgCl

3(0)

1 Décomposition : Un composé est scindé en deux ou plusieurs produits plus
simples.

-l -+ 1

2HgO,, —2Hg,, +0

(s) 2(g)

1 Synthese : Deux ou plusieurs substances se combinent pour donner un
produit plus complexe.

H+H -

4Ni +4Al +S,, —2Ni,ALS

(s) 8(s) 4(s)

Auto -questionnaire 10.5.2

1. Equilibrez les réactions chimiques suivantes et indiquez le type de
réaction :
a. N20s@g Y NOz@g + Oz2(g
b. Lig+ N2 Y LN
c. Fe(NO3)s@q + NazSaq Y FerSs(s)+ NaNO 3 (ag)
d. CO (g +NO @Y COz2(q + N2
e. SOz +O2(9 Y SOz
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Auto -questionnaire 10.5.2 8 Réponses

1. Equilibrez les réactions chimiques suivantes et indiquez le type de
réaction
a. 2N205() Y 4 NO2 g + O2( (décomposition)
b. 6Lig+ N2 Y 2 LN (combinaison)
c. 2Fe(NO3)s@aq + 3 NazS@g Y FerSss) + 6 NaNO 3 (aq (double
remplacement)
d. 2CO (g +2NO ¢ Y 2CO2 () + Nz (g (replacement unique)
e. 2SOz +02( Y 2 SOs(g (combinaison)

10.5.3 Réactions de dissociation et de précipitation

10.5.3.1 Dissociation

T Lorsqgqudun compos® acide ou ionique est dis
I 61 n dag o,eignffiant « aqueux »(ou«di ssous dans | 6eau
o Exemple : sel de table sous forme solide : NaCl (s)
sel de table disNaOGus dans | deau
1 Lorsque le composé se dissout, il forme des ions.
o Exemple : NaCl @ag Y Na*@ag + Clag

10.5.3.2 Limites de solubilité

1 Les regles générales de solubilité sont présentées ci  -dessous.
1 Laplupart des composés ioniques sont solubles, mais il y a quelques
exceptions.

Comiosés Exceitions

Sels de sodium, de potassium et
~ ; Aucun
ddammoni um
Acétates et nitrates Aucun
Halogénures (chlorures, bromures, Halogénures de plomb (ll),
iodures) ddar g(Betde mercure (I)
Sulfates de calcium, de baryum, de
Sulfates .
lomb (Il) et de strontium
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1 Méme les composés solubles ont une limite de solubilité, apres quoi
aucune autre quantité du composé  ne peut se dissoudre.
o Exemple : Vous pouvez dissoudre beaucoup de sel de table dans
| 6 e a ais il anmivera un point ou le sel cessera de se dissoudre et

sbaccumul era au fond du verre, sous for

de gros cristaux de sel, comme dans la mer Morte).
T La solubilit® ddun compos® est plus grande
pourquoi une plus grande quantité de sel se dissoudra dans

parrapporta | 6eau froi de.

10.5.3.3 Précipités

1 Un précipité est un solide qui se forme dans une solution agqueuse dans
| un des trois contextes suivants
1. La quantité du composé ajouté dans la solution dépasse la limite

de solubilité de ce composeé.

2. Deux des composés ioniques ajoutés a une solution produisent des
ions qui interagissent | 6un avec | 6dautr
insoluble.

3. La temp®rature doune sol uti ondingnag ur ®e e
la limite de solubilité. La quantité de composé dans la solution
dépasse maintenant la limite de solubilité a la nouvelle
température.
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Yellow precipitate forming as
a second ionic compound
is added to the solution.

10.5.3.4 Reégles pour identifier un précipité

1. Repére r tous les ions présents lorsque les solutions de départ sont dissoutes.
2. Déterminer toutes les nouvelles combinaisons cation  danion possibles. Ce
sont les précipités potentiels.
3. Utiliser les régles de solubilité (section 1 0. 5. 3. 2) pour d®t er mi ne

| dautre des nouvel | e Daniomo pnduuitnua sebirsoluble.c at i on
Si aucune combinaisonne donne un s el insolubl e, il Ny ¢
réaction de précipitation, seulement une réaction de dissociation.

4. Siune réaction de précipitation se produi t, ®crire | 0®quation i
Sdassurer que | a formule du pr®cipit® est
ddautres mots, | es charges des cations et
sdbannul ent) .

10.5.3.5 Equations ioniques

1 Une équation ionique compléte indique tous le s ions et précipités présents
dans une solution aprés la dissolution des composeés ioniques.
1 Dans une équation ionique nette, on omet les ions spectateurs (c. -a-d. les

ions qui ne font pas partie du précipité et qui par conséquent sont
présents des deux c6t és de la réaction).
1 Exemple :
0 Réaction de précipitation
2 Na3POu(aq) + 3 CaCl 2aq) Y 6 NaCl (aq) + Ca 3(POa4)2s)
o Equation ionique compléte
6 Na*@g) + 2 POs3@g +3 Ca2tag + 6 Cl@g) Y 6 Na*tag + 6 Cl@g + Cas(POa)zs)
o Equation ionique nette
2 PO43@aq) + 3Ca2tag Y Cas(POa)zs)
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Auto -questionnaire 10.5.3

1. Ldiodure de p) oebt (Uhg pebLbUHre doun jaune
comme pigment de coloration dans la peinture. On obtient du Pbl 2 €en

b

mélangeant une solution de nitrate de plomb () (Pb(NO3)) et doiodure

de sodium (Nal), qui sont tous deux des poudres blanches. Ecrivez la
r®action de pr®cipitation r®sultatlte et |

ddautres types de r®actions en cause dans

2. Nous avons trois solutions aque uses distinctes de nitrate de sodium
(NaNO3) , de sul fate 50g) ueni ndamy d Ao xyde de
(NaOH). Un précipité se formera -t-il lorsque les trois solutions sont
combinées? Ecrivez les équations ioniques nettes pour tous les précipités
gui se forment dans un b®cher, soéil y a |

Auto -questionnaire 10.5.3 0 Réponses

1. L6iodure de p)oebt (Uhg peLHre doéun jaune
comme pigment de coloration dans | a peinture. On obtient du Pbl 2 en

S

~

(0]

b

mélangeant une solution de nitrate de plomb (1) (Pb(NO3)2) et dobéiodur e

de sodium (Nal), qui sont tous deux des poudres blanches. Ecrivez la
r®action de pr®cipitation r®sultatilte et |
d & a esttypes de réactions en cause dans ces réactions?

~

0]

C

Le Pb(NO3)2s) etleNal g sont tous deux solubles dans | 6ea

est donc de les dissoudre
Pb(NO3)2e) + Nals) 152, Pb(NO3)2aq) + Nal ag)

Vous pouvez maintenant  écrire tous les ions qui sont produits lorsque les
composés se dissolvent

Pb(NO3)2@q + Nal@ag Y Pb? (g +2 NOs'(ag + Na*@ag + I'@g)

Les nouvelles combinai sonsettldaiOa. n sD Gpaopsrs isb |lees
tableau de solubilité, nous voyons que les halogénures sont normalement

solubles, mais non avec le plomb  (lIl), de sorte que le Pbl 2 est insoluble et

formera un précipité. Nous voyons également que les sels de sodium sont

toujours solubles, de sorte que le NaNO 3 est soluble et demeurera en solu  tion

avec lesions Na *etNOgs-.

Nous pouvons maintenant ®crire: |l o®quation ion

Pb2*@aq + 2 NO3(aq) + 2 Nat@ag + 2 I"@aq Y Pblas) + 2 Natag) + 2 NO3 (ag)
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Pour équilibrer la réaction ci  -dessus, les matiéres de départ doivent étre
mélangées dansunratiode 1  Pb(NO3)2/2 Nal.

L6®quation ionique nette est
Pb2*@aq) +2 Iag) Y Pblz)

Cette réaction peut également étre considérée comme une réaction de
synthése.

La réaction compléte est
Pb(NO3)2(ag) + 2 Nal@ag) Y Pblzs) + 2 NaNO 3(ag)

Cette réaction peut également étre considérée comme une réaction de double
déplacement.

2. Nous avons trois solutions aqueuses séparées de nitrate de sodium
(NaNO3) , de sul fate 50s) ueni nd @my  Ab xyde de sc
(NaOH). Un préci pité se formera -t-il lorsque les trois solutions sont
combinées? Ecrivez les équations ioniques nettes pour tous les précipités
gui se forment dans un b®cher, sdil y a 1|i

Le NaNO 3), le Al 2(SO4)3) etle NaOH gy s ont t ous solubles dans | &
premiére étape est donc de les dissoudre

NaNO 3) + Al2(SOas)3s) + NaOH sy 1.2, NaNO 3@aq) + Al2(SO4)3aq) + NaOH (ag)

Vous pouvez maintenant écrire tous les ions produits lors de la dissolution des
COMpPOSEs

NaNO 3@aqg) + Al2(SO4)3@q + NaOH (ag) Y 2 Na*@g + NOsz@g + Al3*@g + SOs2 (@ag) + OH (ag)

Les nouvelles combinai s onsSO4AINOH:etAfQHEs i bl es s

Déapr s | e tableau de solubilit®, nous voyons
solubles, de sorte que le Na 2S04 est soluble et existera dans la solution sous

forme doéions; tous | es nitrates 3setsdlubleol ubl es
et existera dans | a solution sous forme doéi on

sont insolubles (AI(OH) sn 6 e st p a septian), de serte que le AI(OH) 3 est
insoluble et formera un précipité.
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La réponse est oui : il y aura un précipité lorsque les trois solutions sont
combinées.

Lo®quation ionique compl te est
4 Na*@g) + NOsz (g + Al3*@g) + SO042ag) + 3 OH-aq) Y AI(OH) 3i) + 4 Na*@ag + NO3(ag) + SOs2(aq)

Pour équilibrer la réaction suivante, les matiéres de départ doivent étre
mélangées dans un ratio de 1 NaNO 3/ 1 Al 2(SO4)3/ 3 NaOH.

L6®quation ioniqgque nette est

Al 3+(aq) + 3 OH-(aq) Y AI(OH) 3(s)

10.5.4 Réactions de neutralisation

1 Nous traiterons dans un cours ultérieur des acides et des bases. Pour le
moment, tout comme a la section 7.8, il suffit de savoir
composé qui produit desionsH *ap | or squdi | est dissous dan
o Exemple : HCI, HNO3, HF
1 On peut considérer u ne base comme un composé qui produit des ions
OH-@q) (ions hydroxyde) au cours de sadissoluton dans | 6eau.
o Exemple : NaOH, KOH, Ca(OH) >
T Lorsqudun acide et une base sont combi n®s
se produit une réaction de double remplacement. Cette réaction est

®gal ement une r®action de neutralisation q
o Ldacide neutr alélimnat lesionb@Hs.e en
o La base neutralise | dacide en retirant

0 Les contre -ions (c. -a-d. les c ations appariés avec OH - et les anions

appariés avec H *) sont des ions spectateurs.
 Exemple : HCl@g) + NaOH aq) Y NaCl aq) + H20¢)

0 Lesions Na*et Cl-demeurent dissous dans la solution, car le NaCl
est soluble.

0 Mais lesions H* et OH - se combinent pour produire une nouvelle
molécule, du H 20.

o Par cons®quent, | d®quatH@wmrOH@NY que net't
H>0 )

120



h_---‘--‘-"‘-‘
O
N& cb[j o - od)r'fcr Na %&o ..-*""'Gr

~ ~

© (- ) _O)a @ 3 ;
= o B 70

Auto -questionnaire 10.5.4

1. Une solution aqueuse dfgacréagieavesunef hydri que,
solutionaqueuse ddhydroxyde de @&®di um, NaOH

a. £crivez | 6®quation ioniquelacompl te et
neutralisation acide -base.
b. Quel sel reste -t-i | Si vous ®vaporez | 6deau de | a

Auto -questionnaire 10.5.4 0 Réponses

1. Une solution aqueuse dfggcréagieavesunef hydri que,
solution aqgueuse dohydroxyde de sodium, Na
a. £crivez | 6®quation ioniqguelacompl te et

neutralisation acide -base.

Lorsque les composés sont dissous, ils produisent  des ions dans un
premier temps

H2Sag) + NaOH @ag) Y 2 H*(ag) + S*'(ag) + Na*(aq) + OH"(ag)

Les ions H* et OH- réagissent ensuite pour produire la réaction
suivante :

HoSaq) + 2 NaOH aq) Y 2H2O () + S (aq) + 2Na*(ag)

Pour que cette réaction soit équilibrée, les réactifs doivent étre
combinés dansunratiode 1 HS/2 NaOH.

b. Quel sel reste -t-i | si vous ®vaporez | 6eau de | a

NasS.
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CHAPITREL1 8 REACTIONS NUCLEAIRES

11.1 Introduction

1 Les réactions ¢ himiques normales se produisent entre les électrons des
atomes. Ce ndest que dans | éesnoya®xamrént ons nu
enjeu.
9 Les réactions nucléaires sont trés rares dans la nature.
1 1l'y adeux types de réactions nucléaires
o Fission: Cdeastsci ssion ddun gros atome en de
petits.
o Fusion: Cdest | a r®union de deux petits at
grand.
11.2 Fission

11.2.1 Réaction

1
1

La fission se produit seulement avec les isotopes radioactifs, par des

réactions nucléaires nat urell es ou provoqu®es par |
La r®action de fission | a plus @3bwuante
est naturellement instable et se scinde en éléments plus petits.

Cette réaction se produit de facon naturelle sur une échelle de plusieurs

mill i ards ddann®es.

Les humains accélérent ce processus dans les réacteurs nucléaires.

n o
o =

11.2.2 Réacteurs nucléaires

1
il

Un neutron est ddabord proj @3%@unetmés un atom
grande vitesse, pour pP3boduire de | duranium
LOur ag36astresinst abl e, de sorte qudil %44, d®si nt
en krypton 89, tout en dégageant trois neutrons supplémentaires et une

grande quantit® do®nergie.

Les neutrons ainsi c¢cr ®®s entrent en collis
dour arRi3bmpour pr odui ruwanidma 238, gui se gésintey@

de nouveau pour produire plus do®nergi e.

La réaction devient par la suite autosuffisante(c. -a-d. qudel |l e se pou
sans assistance ext®rieure) et continue °

Cette réaction est illustrée ci -dessous. On remarquera que les électrons ne

participent pas aux réactions nucléaires. lls sont indiqués dans la figure

uni quement ° des fins doillustration.
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11.3 Fusion

11.3.1 Réaction

1
il

La fusion se produit entre des atomes petits et relativement instables
(comme le deutérium et le tritium).
Lorsque ces atomes entrent en collision a de trés grandes vitesses, ils
peuvent se combiner pour former un élément plus stable.

o Exemple : hydrogéne 2+ hydrogéne 3Y hélium 4 + neutron

Vv Cette réaction estillustrée ci -dessous. De nouveau, les

®l ectrons ndy prennent pas part.
La fusion ne se produit pas ~ | 06®tat natur
constamment dans le soleil (et dans chacune des autres étoiles de
| Guni vers) .
Les r®actions de fusion dRPRgRgehd ®udé&Pygioe meB
exemple, celles qui se produisent © | dint®
150 millions de kilomeétres de la Terre, sont ressenties sur notre planéte sous
forme de rayonnement pouvant causer des brdlures.
La fusion pourrait en théorie étreune s our ce il |l i mit®e doé®nerg
elle ne produit pas de produit radioactif, mais les humains ne savent pas
encore commentla  maitriser.

123



AN / il

o
neutron
hydrogen-3
{tritium)

11.3.2 Bombes a hydrogene

T La seule r®action de fusion produite par |
sous forme de bombes a hydrogéne.

1T Dans cette bombe, une petite r®action de f
pour amorcer | a r®action de fusion de | &hy
T Cette r®action produit une quantit® col oss

étre maitrisée .
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CHAPITREL28STi CHI OMETRI E

12.1 Définition

f La stichiom®trie est | 0® ude des aspects (
chimiques.

1 Elle sert a calculer la quantité de réactif requise pour obtenir une quantité
voulue de produit, ou encore | a quantit® d

avec une certaine quantité de réactifs.

T Une r®action chi mi que s éduilibiee ebbh®espactq ue e st
la loi de conservation de la masse.

1 Exemple : Supposons que nous avons la réaction chimique
stichiom®trique ®q uAHBiYb2COBEN teganticampta des
principes de |l a stichiom®trie, cela signitf

0 1moléculede A +1moléculede BY 2moléculesde C
o Ou, a une échelle plus grande (et plus réaliste)
1molde A+1molde BY 2molde C
o Il est tres important de toujours se rapp  eler que cela ne signifie pas :

Fgramme-de- A+l gramme-de- B— Y2 grammes-de C—

12. 2 Masses stichiom®triques

1 Nousavonsvualasecton 6. 1 qudune mole est | dunit® u
mesurer | a quantit® dodatomes ou de mol ®cul
O 1moleddentit ®s d=0 Anvoongbarderdod e(nNt i t ®s =
6,022 x 1023 molécules
o Vous pouvez convertir la quantité en masse, moles ou molécules en

utilisant |l a masse mol aire et |l e nombr e
1 On peut calculer la masse de réactifs requis et de produits obtenus en
ut i | i s achioméltriadesatréaction et les masses molaires des réactifs

et des produits.

1 Exemple : Ldeau est obtenuZHp@aY 2HaO. Bimoasct i on
voulons obtenir 100 gr ammes ddeau, nous pouvons cal ct
de H2 etde O 2 requise pour la réac tion.

o Calculons ddéabord | e nombr e gdmmesnol es d2o
N6oubliez pas que | a stichi om&bhoni e sdut
la masse .

A M(H20) = M(O) +[2x M(H)] =16,0 g/mol + (2x 1,01 g/mol) =
18,02 g/mol
A n(H20)=m/M =100g/18,02 g/mol =5,55mol
o En deuxi me | ieu, on calcule | es2 quant:

et de O » qui sont requises pour produire 5,55 mol es de H20.
A n(Hz) =n(H20) x (2H2/2 H20) =5,55mol x (2/2) =5,55mol H»
A n(0O2) =n(H20)x (O2/2H20) =5,55mol x (1/2) =2,775 mol H»

125



o Entroisieme lieu, on calcule les massesdeH »etdeO ddapr s | eur
nombre de moles.
A M(H2) =2xM(H) =2 x 1,01 g/mol =2,02 g/mol
A m(H2) =nxM =555mol x2,02g/mol =11,2¢g
A M(O2) =2xM(O) =2x16,0 g/mol =32,0g/mol
A m@©32)=nxM =2,775mol x 32,0 g/mol =88,8¢g
0 Ainsi, il faut 11,2 grammes de H > et 88,8 grammes de O » pour
produire 100 grammes de H 20.
o Enfin, on vérifie la réponse. Si vous avez fait les calculs
correctement, la masse des réactifs sera égale a la masse des
produits (en raison de la loi de conservation de la masse).
A m(réactifs) =m(H2)+m(02) =11,2g+88,8¢g
A m(produits) =m(H20) =100g
A m(réactifs) = m(produits)
Auto -questionnaire 12A
Plusieurs questions dans cet auto -questionnaire sont en fait une récapitulation
des chapitres 5 et 6.
1. Supposons que vousayez0,10 mol e ddéatomes doéuranium (U)
a. Combien dbdéatomes dWus? ani um avez
b. Quel l e est | a masse en grammes de cette
2. Combienya -t-i | ddat omes dodal ugni ammens dadesx WMde O
déal umiAOsL? m,
3. Sivous avez 2,0 moles de propane (C 3Hs), un gaz utilisé dans les
barbecues et les chalumeaux industriels
a. Combien de molécules de propane avez -vous?
b. Combien doéatomes dofousProg ne avez
cC. Quell e est | a masse doun gr propae? de cett
d. Le propane r ®agit a)paucprotiudecdu Q@ 2atdu ( O
HO. £crivez | d®quation de cette r®actio
e. Equilibrezlaréaction(c. -a-d. d®t erminez | a bonne sti.

Calculez la masse de chaque réactif, et la masse de chaque
produit si v ous commencez avec 2,00 moles de propane.

Auto -questionnaire 12A 0 Réponses

Plusieurs questions dans cet auto -questionnaire sont en fait une récapitulation
des chapitres 5 et 6.

126



1. Supposons que vous ayez0,10 mol e dodéatomes douranium (U)
a. Combi en d o abtuormaensi udwousPv e z

nbre atomes =nxNa
= 0,10 mol x (6,022 x 10 23 atomes/mol)
=6,022 x 1022 atomes U

b. Quel l e est | a masse en grammes de cette
m =nxM
= 0,10 mol x 238,0289 g/mol
=23,80¢
2. Combienya -t-i | ddoat omes dodoal ugn ammens dahdesx Mde O

doal umi n®O4a? m, Al

M(AIl 203) ={2 x M(AD} + {3 x M(O)}
= (2 x 26,9815 g/mol) + (3 x 15,994 g/mol)
=101,9612 g/mol

n(Al 203) =m/M
=10,0g/(101,9612 g/mol)
= 0,098 mol

nbre molécules Al 7,03 =nx NA

= 0,0098 mol x (6,022 x 10 23 molécules/mol)
= 5,91 x 1022 molécules

nbre atomes Al = nombre de molécules de Al 203 x (2 Al/ Al 203)
= 5,91 x 1022 molécules x (2 Al / Al  203)
=1,18 x 1023 atomes Al

3. Sivous avez 2,0 moles de propane (C 3Hs), un gaz utilisé dans les
barbecues et les chalumeaux industriels
a. Combien de molécules de propane avez -vous?

nbre molécules =nxNa
= 2,00 mol x (6,022 x 10 23 molécules/mol)
= 1,204 x 1024 molécules C 3Hs

b. Combien doéatomes dofousProg ne avez

nbre atomes = nombre de molécules x (8 H/ C  3Hs)
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= (1,204 x 1024 molécules de C 3Hs) x (8 H/ C 3Hs)
= 9,635 x 1024 atomes H

c. Quell e est | a masse doéun gramme de cett

M(C 3Hs) =[3xM(C)] + [8 x M(H)]
= (3 x 12,0107 g/mol) + (8 x 1,00794 g/mol)
= 44,09562 g/mol

m =nxM
= 2,00 g x 44,09562 g/mol
=88,19¢

i a)\pauicprotiutecdy @@y 2 ateu ( O

d Le propane r ®agit
| 6®quation de cette r®actio

HO. £crivez
CsHg+ 02 Y CO2 + H0

e. Equilibrezlaréaction(c. -a-d. d®t erminez | a bonne sti
C3sHg+502 Y 3CO2+4H0

f. Calculez la masse de chaque réactif, et  la masse de chaque
produit si vous partez avec 2,00 moles de propane.

m(CsHg) = 88,2 g (ddapr s c)
n (O2) =n(C3Hg) x (5 02/ C3Hg)
=2 mol C 3Hg X (5 O 2/ C 3Hs)
=10 mol O >
M (O2) =2 x M(O)
=2 x 16,0 g/mol
= 32,0 g/mol
m (O 2) =nxM
=10 mol x 32,0 g/mol
=3209g 0>
n (CO2) =n (C3Hsg) x (30 2/C 3Hg)
=2 mol C 3Hg x (3 02/ C 3Hg)
=6mol O
M (CO 2) = M(C) + [2 x M(O)]
=12,0 g/mol + (2 x 16,0 g/mol)
= 44,0 g/mol
m (CO 2) =nxM =6 mol x 44,0 g/mol =2649gCO:
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n (H20) =n (CzHg) x (4 H20 / C 3Hg)
=2 mol C 3Hg X (4 H2O / C 3Hg)

=8mol O >
M (H20) = M(O) + [2 x M(H)]
= 16,0 g/mol + (2 x 1,01 g/mol)
= 18,02 g/mol
m (H20) =nxM =8 mol x 18,02 g/mol =144 gH20

Donc, la combustionde 88,2 gde propaneavec320 g d&éoxyg ne
produir a 264 g de dioxyde de carbone et 144 g ddeau.

Vérifier les réponses

m(réactifs) = m(CsHg) + m(O2) =88,29g+320g =408 ¢
m(produits) =m(CO 2) + m(H20) =264 g+ 144 g =408 g
m(réactifs) = m(produits)

12.3 Réactifs limitants et excédentaires

12.3.1 Définition

T

= =4 A

Si |l es r®actifs ne sont pas pr®sents en qu
ce que | 6on appelle des r®actifs | imitants
Les réactifs qui sont complétement consommeés par la réaction sont les

réactifs limitants.

Tous les autres réactifs sont excédentaires.

Le réactif limitant détermine la quantité de produit que | 6on obti
Dans les procédés industriels, le réactif limitant est habituellement le

r®actif | e plus co%teux, car on veut sdass

completement et de ne pas en gaspiller.
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Before the reaction After the reaction

12.3.2 Exemple

1 Revenons a no tre exemple delas ection 12.2 ou 2,78 moles d@); et
5,55 moles de Hz donnent 5,55 moles de H-O.
1 Sinous mélangeons 4 mole s Od @vec 5,55 mol es de H, seulement
556molesde HO sera produit ( m° medispoible), cay ila pl us
ndy a2®melesdd,quipeuven tréagir avec 5,55 molesde H,. La
quantité restante, soit 1,22 moles de O: est donc excédentaire (parce

gudell e aavecrri@pgi r
91 Dans cet exemple, H » est le réactif limitant, et O > le réactif excédentaire.
1 Remarque : M° me so6i |l 'y avadeitHe, Opdemesreld ®actho | e s

excédentaire, carle O3z etle Hzréagissent dans unratiode 1 sur2.
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1 Notez également que pour ces calculs on utilise les moles, et non les
masses!

12.3.3 Comment déterminer les réactifs limitants

12.3.3.1 Etapes

f Pourd ®t er mi ner quel r®actif est | imitant (s60
| un des r®actifs pour commencer | danal yse
T N6oubliez pas qudil faut travailler unique
1. Calculez le nombre de moles du premier réactif.
2. Calculez combien de moles  du deuxieme réactif sont requises pour
gue | es r®actifs r®agissent en gquantit®
3. Calculez le nombre de moles du deuxiéme réactif présent dans la
réaction.

1 Autre méthode : Vous pouvez aussi utiliser les moles pour trouver la masse
dudeuxie me r ®actif (cela modifBe uniquement |
1. Calculez le nombre de moles du premier réactif.
2. Calculez combien de moles du deuxieme réactif sont nécessaires
pour que |l es r®actifs r®agissent en qua
3. Utilisez la masse molaire du deu xieéme réactif pour calculer la masse
du deuxieme réactif requise pour que la réaction se fasse en
guantit® stichiom®triqgue avec | e premie
1 Sila quantité réelle du deuxiéme réactif est égale a la valeur calculée, les
réactifs sontalors présentse n quanti t®s stichiom®triques
de réactif limitant.
1 Sila quantité réelle du deuxiéme réactif est inférieure a la valeur calculée,
le deuxieme réactif est alors le réactif limitant.
1 Sila quantité réelle du deuxiéme réactif est supérieure a | a valeur
cal cul ®e, cdest alors | e premier r®actif g

12.3.3.2 Exemple

1 Du monoxyde de carbone est produit par la réaction équilibrée suivante
2C+02Y 2CO.Sivousavez d & a b &0 gide carbone et60 gde Oy,
guel est le réact if limitant?

T En premier | ieu, trouvez | e nombre de mol e
commencgons avec C (vous auriez pu commencer également avec O2).
o n(C)=m/M =50g/12,011 g/mol =4,16 mol
T Ensuite, trouvez | es guanQ@.iregudsspautréagirhni o m®t r

avec 4,16 mol C.
0 nNnO2)=n(C)x(02/2C) =4,16 mol x (1/2) =2,08 mol C
o0 M(O2) =2xM(O) =2x15,999 g/mol = 31,998 g/mol
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0 mO32)=nxM =208 mol x 31,998 g/mol =66,69
1 Laquantité réelle de O3 estinférieure a la quantité calculée, de sorte
que Oq2 est le réactif limitant (et C est le réactif excédentaire).

12.4 Rendement réel et théorique

T Le rendement th®orique est | a quantit® de
obtenir.
1 Deux criteres doivent étre res pectés : 1) tout le réactif limitant réagit avec
une quantit® stichiom®trique detourl®acti fs e
produit e st récupérable.
1 Lerendement réel est la quantité de produit qui est vraiment obtenue a
|l a suite ddune r®action.
1 Lerendementré el esttoujours inférieur au rendement théorique, pour les
raisons suivantes :
o les conditions ambiantes ne sont pas idéales;
o les réactifs sont impurs;
o ilyadesréactions secondaires concurrentes.

12.5 Rendement en pourcentage

1 Le rendement en pourcentage indique la quantité de produit obtenu e
(rendement réel) par rapport a laquantité que | don auedanst obt en!
des conditions parfaites (rendement théorique).

Rendement en % Rendement reel 3 100

Rendement théorique

1 On peut faire ce calcul en utilisant toute quantité (masse, moles, volume,
etc.), pourvu que | 6on soit cons tuarendemenaréeset | es uni t
du rendement théorique.
1 Exemple : Silaréaction de la section 12.2 nous donne en définitive 90 ¢
de H20, quel est le rendement en pourcentage?
o Rendementen% =(90g/100g)x 100 % =90 %

Auto -questionnaire 12B
1. Le cyclohexane (C sHi2) est produit par la réaction chimigue non
équilibrée suivante : CgHg + H2 Y CsHi2
a. Equilibrez la réaction.
b. Pour produire 1moledeC sHi2” | 6ai de de cette r®acti
de grammes de C ¢Hs et de H > devez -vous faire réagir ?
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c. Quel est le rendement théorique, en grammes, de C 6H12?
d. Supposons que vous récupérez 24,0 g de C sHi2. Quel est le
rendement en pourcentage?
2. Le glucose ( CeH12056) subit une combustion selon la réaction chimique non
équilibrée suivante : CeH1206 + O2 Y CO2 + H0O
a. Equilibrez la réaction.

b. Pour obtenir 6 molesdeH O ~ | 6ai de de cette r®acti
de grammes de glucose etde O  » devez -vous combiner?
c. Quel estle rendement théorique, en grammes, de CO 2?

d. Supposons que vous récupérez 196,0 g de CO 2. Quel estle
rendement en pourcentage?

Auto -questionnaire 12B 0 Réponses

1. Le cyclohexane (C sHi2) est produit par la réaction chimique non
équilibrée suivante :CeHs + Ho Y CeH12
a. Equilibrez la réaction.

CeHs + 3H2 Y CeHi2

b. Pour produirel moledeC ¢Hi2®™ | dai de de cette r®acti
de grammes de C ¢Hs et de H > devez -vous faire réagir ?

n(Hz2) = n(CeH12) X (3 H2/ CsH12) =1 mol x (3/1) =3 mol
M(H2) =2 x M(H) =2 x 1,01 g/mol = 2,02 g/mol
m(H2) =nx M =3 mol x 2,02 g/mol =6,06¢9

N(CeHs) = N(CeH12) X (CeHs / C 6H12) =1 mol x (1/1) =1 mol

M(CeHs) = {6 x M(H)} + {6 x M(C)} = (6 x 1,01 g/mol) + (6 x 12,011
g/mol) =78,126 g/mol

M(CeHs) =N x M =1 mol x 78,126 g/mol =78,126 g

c. Quel est le rendement théorique, en grammes, de C eH12?

M(CsH12) = {12 x M(H)} + {6 x M(C)} = (12 x 1,01 g/mol) + (6 x 12,011
g/mol) =84,186 g/mol

m(CsH12) =n x M =1 mol x 84,186 g/mol =84,186¢
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Vérifiez les résultats en utilisant la  loi de conservation de la masse
m(réactifs) =m(Hz2) + m(C ¢He) = 6,06 g + 78,126 g = 84,186 g
m(produits) = m(CsHi12) = 84,186 g

m(réactifs) = m(produits) "H

d. Supposons que vous récupérez 24,0 g de C sHi2. Quel est le
rendement en pourcentage?

Rendement en % = {(rendement réel) / (rendement théorique)} x
100 %

=(24,09/84,186 g) x 100 %

=285%

2. Le glucose (C H1206) subit une combustion selon la réaction chimique non
équilibrée suivante : CeH1206 + O2 Y CO2 + H0
a. Equilibrez la réaction.

CeH1206 +6 02 Y 6 CO> + 6 HO

b. Pour obtenir 6 molesdeH O ~ | daide de cette r®actic
de grammes de glucose etde O  » devez -vous combiner?

n(O2) =n(H20) x (6 O 2/6 H20) =6 mol x (6/6) =6 mol
M(O2) =2 x M(O) =2x 15,999 g/mol = 31,998 g/mol
m(O2) =nxM =6 mol x 31,998 g/mol =191,988 g

N(CsH1206) = N(H20) x (C 6H1206 / 6 H20) =6 mol x (1/6) =1 mol

M(C eH1206) = {12 x M(H)} + {6 x M(C)} + {6 x M(O)} =(12x 1,01
g/mol) + (6 x 12,011 g/mol) + (6 x 15,999 g/mol) = 180,18 g/mol

m(C ¢H1206) =nx M =1 mol x 180,18 g/mol =180,18 ¢

c. Quel est le rendement théorique, en grammes, de CO 2?
n(CO2) =n(H20) x (6 CO 2 /6 H20) =6 mol x (6/6) =6 mol

M(CO 2) = M(C) +{2 x M(O)} =12,011 g/mol + (2 x 15,999 g/mol) =
44,009 g/mol
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m(CO 2) =nx M =6 mol x 44,009 g/mol =264,054 g

. Supposons que vous récupérez 196,0 g de CO 2. Quel estle
rendement en pourcentage?

Rendement en % = {(rendement réel) / (rendement théorique)} x
100 %

=(196,0 g/ 264,054 g) x 100 %

=742 %
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CHAPITREL3 8 SOLUTIONS

13.1 Définitions
1 Solution : Mélange homogene de deux ou plusieurs substances
(section 1.1). La composition du mélange est uniforme partout , de sorte
gue la concentration du soluté dans le solvant est uniforme.
0 Les solides, les liquides et/ou les gaz peuvent  former des solutions.
o Les solutions | es plus courantes sont |
Ces solutions sont dites aqueuses (section  1.3.3).
1 Solvant : substance présente en plus grande quantité (exemple :dans le
caf®, | deau chaude est | e solvant).
1 Solutés : autres substances dissoutes dans le solvant (exemple :dans le
café, les solutés sont le café, la creme et le sucre).
1 Concentration : quantité de chaque soluté dans le volume total de
solvant.

13.2 Forces de dissolution

1 Les composés ioniques et polaires  se dissolvent dans les solvants polaires
en raison des forces ion -dipdle et dipble -dipdle.

1 Les composés non polaires se dissolvent dans les solvants non polaires, en
raison des forces de dispersion de London.

1 Les composés ioniques et polaires ne se  dissolvent pas dans les solvants
non polaires, et vice versa.

o Exemple : Léhuile (non polaire) ne se m®l an

1 Le principe général est : «la dissolution fait intervenir des  substances
semblables » (les substances polaires/ioniques se d issolvent dans les
substances polaires; les substances non polaires se dissolvent dans les
substances non polaires).
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At the instant ethanol and water
are mixed, the ethanol floats on top
of the water.

Hydrogen
bonds
between
warter

4 molecules

berween
ethanaol
molecules.

London
forces
between
hexane
molecules

water
molecules

The less dense nexane
floats on top of the water.

Hexane and water

Because the attractions between their
molecules are similar, the molecules mix
freely, allowing cach substance to disperse
into the other,

and warer
malccules

Because the attractions between water and
hexane molecules are different from the
water-water and hexane-nexane attractions,
the mixing causes a significant disruption of
the structure of the liquid. This creates a more
ordered system, so very little mixing takes place,
and the two liguids remain in the more disordered
and more probable unmixed state.

do not mix
13.3 Types de solutions
13.3.1 Exemples
1 Solutés solides dissous dans un liquide (exemple : | e

s el

di

SSOuUSs
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1 Solutés liquides dissous dans un liquide (exemple : additif antigel dans un
r®servoir ddessence).
1 Solutés solides et liquides dissous dans un liquide (exemple . créme
(liquide) et sucre (solide) dans le café).
Solutés gazeux dissous dans un liquide (exemple : O> et CO 2 dans le sang).
Solutés gazeux dissous dans un gaz (exemple : Oz, CO2 et Ar dissous dans
leNodans | 6dair).
1 Solutés solides dissous dans un solide (exemple : zinc dissous dans du
cuivre pour former du laiton).

E

13.3.2 Solutions solides

1 Laplupartdes solutionssolide-sol i de sont pr ®par ®es dobabor
|l iquide, puis refroidies jusqud”™ ce qubdell
1 Sides précipités se forment lorsque le mélange se refroidit, le mélange
devient hétérogéne (exemple . granite). Si tous les composants

demeurent répartis de facon uniforme, on a alors une solution solide
(exemple : laiton).

Granite Laiton
(mélange solide hétérogéne) (mélange solide homogeéne)

13.3.3 Solutions aqueuses

13.3.3.1 Définition

1 Les solutions aqueuses contiennentunsoluté di ssous dans | deau
(exemple : eau carbonée, eau salée).
T Ces solutions sont tr s courantes, parce (¢
o Lbeau est s ouv solvantuaiyeget b, @reraispn du grand
nombre de substances qudelle peut disso

1 Les solutions aqueus es (et autres solutions contenant des solvants polaires)
sont stabilisées par les forces ion -dipdle.
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13.3.3.2 Forces ion -dipdle

1 Laforce ion -dipble est une force intermoléculaire présente dans les
solutions (et non dans les substances pures, comme les for  ces que nous
avons décrites a la section  9.3).

1 Les forces ion -dip6le sontdesforces ddattraction qui exi stent
o Uh cation et | 6extr®mi t® doune mol ®cul e
négative partielle.
O un anion et | 6extr ®mi t® douwmeackargmo!l ®cul e

positive partielle.

T Comme | 6ion a une charge-lc-d8pde te (+1, +2,

nombreuses molécules de solvant ayant des charges partielles entourent

| i on.
1 Lasomme de toutes les charges partielles sur les molécules du solvant doit
étreégale © | a char ge c omopriquetaesoldtien doibstalmen.

@”Q&i@
%eeﬁ@&?

13.3.3.3 Etapes a suivre pour former une solution aqueuse (pour toute solution
avec solvant polaire)

1. Séparation du soluté
0 Soluté solide : Le sel du soluté (exemple : NaCl) se dissocie en
cations et en anions (exemple  : Nat* et Cl-). Pour ce faire, les forces
intramoléculaires fortes dans le soluté doivent étre rompues (liaisons
i oni ques) . Il faut donc fournir de |
0 Solutégazeux : Si on dissout un gatcOxanss |
| deau pour faire du soda), aucune ®n
séparation du soluté, car les molécules de gaz sont déja tres
éloignées, et les forces intermoléculaires sont négligeables .0On
passe donc directem@ent ~ | 0®tape n
2. Séparation des solva nts : Les molécules du solvant (eau) doivent étre
s®par ®es pour cr ®er de | 0espace pour | es
faut rompre les forces intermoléculaires (liaisons dipole -dip6le ou
hydrog ne) dans |l e solvant. |11l faut donc

D Ot O

®n
e a

rg

f

3. Solvatation Les ions individuels du solut® r emg

sol vant . Des forcels pddat sread toirone niton De |
libéree.

Remarque : Lorsque | deau est | e solvant, ce
«hydratation ».
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o Water @&
molecules
Fas

& U

13.3.3.4 Energie de dissolution

13.3.3.4.1 Enthalpie
T Ldent hH,leslia ealeur totale contenue dans un systeme. Elle

repr®sente | 6®nergie interne et |l es effets
o Par convention, | orsque | don ajoute de
changement d 6 e nt h ayH)pest gositif, car le systéeme contient
plus ddenthal pie apr s | e changement qu
O Lorsque | 0enthal pie est d®gegHheBte ou r et i
n®gative, car | e syst me contient moins
changement qudavant.

1 Les deux premieres étapes du processus de dissolution (section 13.3.3.3)

requi rent un apport doéenthalpie; |l a derni

1 Pour que tout processus de dissolution puisse se dérouler, la somme des
changements gl obaux edydt@ne é&ection el3.8RAduBkdoit
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°tre n®gative. Le changement ddenthal pie e

grandement.
1 Lavaleur gH peut étre négative naturellement, ou on peut la favoriser en

fourni ssant une sour ce eXxtchalearduniédener gi e (
®nergi e m®canique). Cbest pourquoi davant a

| deau chaude ou quand on | a brasse.

13.3.3.4.2 Entropie

T LéentrSopeset | a mesure du d®sordre doéun sys
T Les syst mes ont naturell ement | a dpendance
élevée (désordre plus grand) pour les raisons suivantes
1. Les choses (objets, réactions, etc.) vont dans une direction qui
abaisse leur énergie totale, pour se retrouver au final dans un état
ddo®ner gi e moi nduneboyleeguieonipednbas ddune
colline).
2. Un systeme atendance a adopter une situation ou un arrangement
pr obabl epourqudiessvbus jetez un tas de briques dans un
camion, elle sse trouveront en désordre (un état désordonné est
pl us probable qudéun ®tat ordonn®)
| | | | |
] 1 1 1 1 ]
Etat ordonné Etat désordonné
(improbable; requiert de (probable; ®tat
| 6®nergi e) moindre)
1 Un soluté placé dans un solvant se répartira de fagon aléatoire dans
toute | a solution. Cela augmentoefavbriSeent r opi
ladissoluton (en ddautres mots, | dentropie ide ©
13.3.3.4.3 Exemple ddentropi e
f Supposons quodéune substance tr s simple noda

ceux -ci peuvent occuper neuf cases possibles.
1 Dans un solide, il y aura quatre arrangements possibles des ions (parce
gue tous les ions doivent se toucher dans un solide)

e L) (L]
| 1ol8] ®I8 | | 16ie:
(1 1] o | [ el

1 Mais dans une solution, les ions ne sont pas soumis a cette contrainte, de
sorte qu ddrrangeynents passthizs
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1 Enrésumé, les ions désordonnés sont plus probables et auront une plus
grande entropie que les ions ordonnés

(ions ordonnés)

Solide Solution

13.3.3.4.4 Energie libre de Gibbs

T Nous avons parl ® des deux
| dent hd)lepi ¢ 6end.ropi e (
1 Pour déterminer si un soluté se dissoudra, nous devons tenir compte de

ces deux
M Pour <ce

gl obal

d

(ions désordonnés, entropie accrue)

types do®nergi e

changements doé®nergi e.
faire, on util i &§quleét®@charggmemn

O0®nergie dans un

G =qH 0 TqS

processus.
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1 Un processus (réaction, dissolution, etc.) se produira seulement si le
changement do®nergie de Gibbs est n®gatif.

Auto -questionnaire 13.3.3.4

1. Pour un solut® donn® dans | 6eau, | es chang
suivants :
qHséparation du soluté =835 kJ
q:Hséparation du solvant =98 kJ

qHsolvatation = 0805 kJ

ab =300 J/K
Si la température du systeme est de 25 °C, le soluté se dissoudra  -t-il dans
| deau?

Auto -questionnaire 13.3.3.4 & Réponses

1. Pour un solut® donn® dans | deauwntled es chang
suivants :
Cﬂ"séparation du soluté =835 kJ
OHséparation du solvant = 98 kJ

OHsolvatation = 0805 kJ

ab =300 J/K
Si la température du systeme est de 25 °C, le soluté se dissoudra -t-il dans
| 6eau?

Cp'ltotal = Cp'lséparation dusoluté T qHséparation dusolvant Tt q:HsoIvatation
=735 kJ +98 kJ 0805 kJ

=28 kJ x (1 000 J/kJ)
=28 000 J

T =25°C+273K=298K

CFG = qHrotal o} TCFS
=28 000 J 0 {(298 K)(300 J/K)}
=-61400J
=-61kJ
Le changement do®ner gi e ®odetqueilersbluRerseé eur ~ z ®
dissoudra. Remarque : Ce calcul dépend de la température. A une
température différente, la réponse sera différente.
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13.4 Solubilité

13.4.1 Définition

T La solubilit® est | a capacit® ddéun solut®
donné.

1 On la mesure en utilisant une solution saturée pour déterminer la solubilité
maximale.

1 Unité : (grammes de soluté) / (100 grammes de solvant)

13.4.2 Solution saturée
1 Une solution saturée contient la quantité maximale de soluté qui peut étre
dissoutedans un vol ume donn® ddun solvant, pour |
une pression données.
1 On atteint le point de saturation lorsque la concentration de la solution
demeure constante et que tout soluté supplémentaire demeure sous sa
forme ddorigine ( enesedifsautiptas).es mot s, i |

——_
— /

NaCl(aq)

NaCl(s)

13.4.3 Effet de la température et de la pression
1 La solubilité dépend de la température et de la pression.
1 Enrégle générale, la solubilité augmente lorsque la température

augmente.
T La pression a peu doefsbldaéetlessolvantboatdeso!l ubi | it

liquides ou des solides.
1 La pression est tres importante lorsque des gaz  se dissolvent (exemple
dissolutonduCO ,dans | deau pour faire du soda) .
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Auto -questionnaire 13.4

1. La solubilité du sucrose a 20,0 °C estde 203,9 g/100 g eau. Combien de
grammes de sucrose faut -il poursaturerl1 t onne ddeau ~ <cette
température (1 tonne =2 000 Ib; 1 Ib =453,6 g)?

2. Combien de grammes de chlorure de potassium (KCI) faut -il pour
préparer une solution saturée dans500 mL ddeau b o asolubilignt e? L
duKCla 100 ‘Cestde 56,7 g/100 g eau. La densit® de | 6deau
1,000 g/mL.

Auto -questionnaire 13.4 0 Réponses

1. La solubilité du sucrose a 20,0 °C estde 203,9 g/100 g eau. Combien de
grammes de sucrose faut -il poursaturerl1 t onne d Ccetta u
température (1 tonne =2 000 Ib; 1 Ib =453,6 g)?
La solubilité en unités de grammes sucrose / tonne de H 20 est :

203,99 sucrosg, 453,6 g, 20001Ib £85 16 9500105 / 1ome e
100g H,O 1lb 1tonne

Donc, il faut 1,85 x 106 grammes de sucrose poursaturel t onne doeau
20,0°C.

2. Combien de grammes de chlorure de potassium (KCI) faut -il pour
préparer une solution saturée dans500 mL ddeau bouil l ante? La
du KCla 100 ‘Cestde 56,7 g/100 g e au. La densit® de | 6deau
1,000 g/mL.

En premier lieu, il faut convertir500 mL ddeau en unit®s de mas
solubilité du KCI est donnée en unité de (masse de soluté) / (masse de
solvant).

Mu20 = 500 mL x (1,000 g/mL) =500 g

Nous pouvons maintenant utiliser la solubilité du KCI pour calculer la
guantité de soluté requise pour  saturer 500 grammes de H 20.

ma = 227 IKC 5 550 4 1o =2849 KCl
100,09 H,O
Il faut donc 284 grammes de KCl pour saturer500 mL dodeau boui l |l ant
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13.5 Concentration

13.5.1 Définition

1 Laconcentration ( C) mesure la quantité de substrat  présente dans un

solvant.
T Onpeut | a cal cul er | ai de de | dune des deux
d®pendant de | dunit® qui nous 1 nt®resse

C = moles/volume =n/V

C = masse / vo

lume =m/V

1 On peut utiliser la concentration pour calculer les quantités d © usoluté
solide ou dodun enécessdirestpauropréparar unessolution
o Une solution mere est une solution de concentration connue qui est
utilisée pour faire des solutions plus diluées du méme soluté.

1 La concentration molaire, ou molarité (
lorsque cette derniere est calculée e
o M = (moles de soluté) / (litre de

M),estlbuni t ® de concentrat
n moles (équation 1 ci-dessus).
solvant) = mol/L

o0 Exemple : Une solution de quatre molaires (4,0 M) a une
concentration de 4,0 moles de soluté dans 1,0 L de solva nt.

13.5.2 Résolution de problemes de concentration

1. Calculez le nombre de moles de soluté requis " Nsoluté = (Vsolution )(C solution )
2. Calculez la masse de soluté ou le volume de solution mére requis pour

obtenir ce nombre de moles.

o Pourpréparer une solution ° partir ddun sol ut
convertir le nombre de moles en grammes et ajouter cette quantité

dans un contenant gradué.

o Pour faire une solution ° partir ddune
le nombre de moles du soluté en un volume de solution mére en
utilisant | 6®quation de dilution (on do

solution mere) : (Cmere )(Vmere)

= (C dive ) (Vdilug )

On ajoute ce volume dans un contenant gradué.
3. Ajoutez de | 6eau au volume d®sir® dans | e

Auto -qu estionnaire 13.5

1. Quelle masse de NaCl solide devez
ddune sol ut MdenNad®

-vous utiliser pour préparer 400,0 mL
2,00
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2. Vousdisposezdel L ddune solution m Metvodse NaCl
devez pr®parer 400, 0 mL MdOeeriveevotseo |l ut i on
procédure.

3. Combien de millilitr esMdsdlucose (CsebibO4)t i 0o n
devez -vous utiliser pour obtenir 25,0 g de glucose?

4. Combi en de gr amme s;H@)y@tt-hdam@A00MC doOune
solution dé®t hanolM?aqueuse de 2,00

Auto -questionnai re 13.5 d Réponses

1. Quelle masse de NaCl solide devez -vous utiliser pour préparer 400,0 mL
ddune sol ut MdeNad® 2, 00

Nnact = C x V = 2,00 mol/L x 0,400 L = 0,800 mol
Mnaci = MNa + MCI = 22,9898 g/mol + 35,453 g/mol =58,4428 g/mol
Mnaci =n /M =0,800 mol / 58,4428 g/mol =46,8¢

2. Vousdisposezdel L ddune solution m Metvodse Na Cl
devez pr®parer 400, 0 mL MdOEeriveevotseo |l ut i on
procédure.

Viwe =400,0mLx (1 L/1 000 mL) =0,4000 L
Cmere X Vmere = Cudilug X Vdilue
Vmere = (Cdiue X Vdilug) / C mere
= (2,00 mol/L x 0,4000 L) / 3,00 mol/L
=0,267 L
=267 mL

Par conséquent, pour obtenir40000 mL ddune solution dil
concentration de 2,00 M, i) versez 267 mL de la solution mére a 3,00 M
dans un flacon gr adué, puisii) montez le volume j us qud "mLA&EO® , O

de | deau dans |l e flacon.

3. Combien de millilitr esMddgucose (CsecbibOd)f i on
devez -vous utiliser pour obtenir 25,0 g de glucose?
M ceH1206 =(6xMc)+(12xMy) + (6 xMo)

= (6 x 12,0107 g/mol) + (12 x 1,00794 g/mol) + (6 x 15,9994 g/mol)
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=180,1559 g/mol
NceH1206 =m/M =25,0g/180,11559 g/mol =0,13877 mol

\Y =n/C =0,13877 mol / 2,55 mol/L =0,05442 L =54,4 mL

Vous aurez donc besoinde 54,4 mL ddune sol uteia@B5Me gl uco:

pour obtenir 25,0 grammes de glucose.

4. Combi en de gr amme s;H@)y@tt-hdam@A00MC doOune
solution dé®t hanolM?aqueuse de 2,00

\Y =200,0mL x(1L/1 000 mL) =0,2000 L
Nc2H60 =CxV =2,00 mol/L x0,2000L = 0,400 mol
MczHeo =(2xMc)+(6XxMp)+Mo

= (2 x 12,0107 g/mol) + (6 x 1,00794 g/mol) + 15,9994 g/mol
= 46,0684 g/mol

M c2H60 =nxM =0,400 mol x 46,0684 g/mol =18,4¢g

lyadonc18,4 gr ammes do®t hanol dans 200, 0 mL
do®t hanoM. © 2,00

13.6 Applications des solutions

CcO

q

13.6.1 Soda

1 LesodaestunesolutondeCO >di ssoute dans | 6deau.

T On | dobtient en pla-ant | &eau;(aimguestouune at m
| ai-desasuus de | 6eau ne ceontienne que du

1 On augmente ensuite lapression(aumo yen ddun piston), ce
CO.asedissoudre dans | deau.
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1 On stocke ensuite le soda sous pression afin que le CO > demeure dissous.

T Lorsque | 6on ouvre | e soda, | a pression di
CO . diminue etle CO > quitte la solution.

T Cbest pourquoi une boisson gazeuse devient
temps.

13.6.2 Savon

13.5.6.1 Molécules de savon et micelles

l

Selon le critére « les substances semblables dissolvent les substances

semblables €, | 6eau est wune exc edlirhirenlesdsacheas bst ance
polaires et ioniques, mais la plupart des taches tenaces sont de nature
non polaire (en ddautres mots, deaongr ai sse

besoin des savons.
Les molécules de savon possédent une longue chaine dé6hydrocarbures
non polaires (hydrocarbure = hydrogéne + carbone), reliée & une téte

pol aire, de sorte ¢udunépolgireatunt ron golaieex t r ®mi t ®
La téte polaire est hydrophile (c. -a-d . gubdell e recHlerche | 6ea
établiradoncd esforces d 6 at t r amermoléculaire savec les molécules

ddeau, ce qui permettra au savon de se dis
La queue non polaire ne peut pas établir de forces intermoléculaires

fortes avec | deau, et ell e est donc hydrop
Laqueuedelamoléc ul e de savon cherche 7 interagirt
molécules non polaires .Céest pour quaoi | orsque vous met
dans | 6eau, | es mol ®cul es de sgouon soO6organ

149






