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Structure Atomique - Tableau périodique

Structure Atomique (Théorie de Bohr)
1) Elément chimique : 24 X
A : nombre de masse (ou nombre total de protons et de neutrons).
Z : nombre de charge (ou numeéro atomique, ou nombre de protons ou nombre d'électrons (si
I'élément est électriquement neutre)), N : Nombre de neutrons (N =A - Z).
2) Isotope : méme nombres de protons et d’électrons (#N). 4
3) Postulat de Bohr (1913) :

i) Trajectoire circulaire : Orbite (Etat stationnaire d’énergie), ii) m v Ri=n ( )
4) Rayon de Bohr (Hydrogene) : R =[h%/4IPkme?] [n*] =ao [n?]
Avec, ao (premier rayon de Bohr) = R = 0,529 A et k = 1/4eom = 9.10% (S]).
5) Rayon de Bohr (Hydrogénoide) : R =[h%/4IPkme?] [n¥Z] =a1d[n2
6) Energie totale (I'énergie pour un systeme monoélectronigque (b Hydrogene)) :

Er =E;+ E, = E, =- [2IPk*me¥/W?][ 1/n?] =- n?]

Eo.L’énergie d'ionisation de I'atome d'hydrogene :Eo =13,6 ek—:h.C.RH. -
7) L'énergie pour un systéme monoélectronique ( L ’Hydrogénoi'de) :Eq =- Eo[ZY/n?]
8) Transition électronique : absorption ou émiss

Ryd g 1/ 1&[1/112' 1y’
Ou n et p sont des entiers non nu s Ry = 1 096 107 m-1.
9) L'énergie du photon : E —i‘ v=h (C/}\) >

Structure Atomi que (Théorie ondulatoire)
1) Principe d'incertitud ezsgnberg (Théoreme d’'indétermination) : A(mv) . Ax =t h

A

.

» L’électron ne posse s de‘trajectoire, seule sa probabilité de présence est mesurable :

p/ O}.dz #00u :/p /2 =dP/dV = dP/ dx.dy.dz
A&l[) /2 :\La densité de probabilité de présence d'un électron en un point,

‘I/Wction d’onde (donne toutes les informations sur l’électron).

» La probabilité de présence d’électron dans ’espace : P = 1.
> Conditior normalisation : [[[ P*dV =1
» Densité électronique : D = dP/dV = |y |?

Wm0 =Ry (r) . Yim(0, @)

Mdm angulaire

dP, = R2l r? dr et dP (6, @) = 1Y?l sin 0.d0.d¢e
2) Postulat de Broglie (dualité onde/corpuscule) : A toute particule de masse m en mouvement
avec une vitesse V est associée une onde de longueur d’onde A telle que : A = h/mv.
3) L'équation de Schrddinger décrit 1'évolution dans le temps du comportement ondulatoire
d'une particule massive non relativiste et notamment ’électron.
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Equation de Schrodinger : Hy=Ew = Ayw+[8n?2m/h?|(E-Ep)yp=0

= La résolution de I'équation de Schrodinger, dans le cas de I'atome d’hydrogene conduit aux
résultats suivants :

» L'énergie de I'électron est quantifiée : elle ne peut prendre que des valeurs bien déterminées
Ei, E;, E; appelées états stationnaires d’énergie (E; : valeur propre).

» Les fonctions d’onde y; dépendent des états stationnaires d’énergie E; (y; : fonction propre).
» Le comportement de I'électron est décrit par 3 nombres quantique n, I et m contrairement
a la théorie de Bohr (seulement n).

4) Les états stationnaires d’énergie A

» La résolution de I'équation de Schrodinger montre que les niveaux d’énergie quepeut occuper
'électron de 'atome d’hydrogene sont : E, = - Eo[ 1/n?]

» Pour les Hydrogénoides : Ex= - Eo[Z? / n?] > J

5) Les orbitales atomiques ‘ N

» Dans la théorie ondulatoire, on ne peut que définir le volume endouragt le'noyau ou il est le
plus probable de rencontrer I'électron en mouvement. Cexwolume appelé, orbite atomique est
défini a partir de I'expression mathématique de la fonction d‘ondenp obtenuepar intégration de
I'équation de Schridinger. 9

» Les fonctions d’ondes y dépendent de 3 nombres quantiques'n,,] et m alors que l'énergie ne
deépend que de n et de | cela veut dire qu’a une meme, valeur de l'énergie seront associées

différentes fonctions d’ondes. On dit que I’ etu( %tzque%nszdere est dégénére.

Les nombres q t1

1) Nombre quantique prin %)

Ce premier nombre quantique provz t dzrectement du modele de Bohr, il fixe l'énergie.
Valeur de n 456 7 8

Symbole de la couche IQ M NOPAQR

2) Nombre quantiquesecondaire : 1

Ce deitxiémwre quantique caractérise la sous-couche occupée par I'électron,

0 1< n-1, il fixe I longueur du mouvement angulaire orbital.
Valeur de'l W, 0 1 2 3 4 5
Symbolede la couche s p d f g h

3) Nombre quantique magnétique : m
Ce troisieme nombre quantique caractérise la case quantique occupée par 1’électron.
-1 <m < +1; il fixe la direction du moment angulaire orbital. Pour symboliser graphiquement

ce nombre quantique, on utilise un rectangle.

4) Nombre quantique de spin:s
Ce quatrieme nombre quantique caractérise le mouvement de I'électron sur lui-méme et peut
prendre seulement deux valeurs différentes : s = * Y. L'habitude veut que I’électron de spin +

Y (1) soit placé a gauche et 'électron de spin - 2 (]) a droite. N

2 Récapitulation (PC1 MP1 PT)
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Conclusion :

» Un électron est caractérisé par ses 4 nombres quantiques : n, |, m et s.

» Les électrons se placent sur des couches successives caractérisées par le nombre quantique
principal n.

» Chaque couche est composée de sous couches caractérisées par le nombre quantique secondaire
L.

» Chaque sous-couche se décompose en cases quantiques caractérisées par le nombre quantique
magnétique m.

2
Les atomes polyélectroniques

1) Structure électronique LJ
» Le cortege électronique des atomes polyélectroniques est constitué des uc> triques

caractérisées par chacune par un nombre quantique principal n.
» Etablir la configuration électronique d’un élément (structuré‘éle ronique) c'est-d-dire a
attribuer a chaque électron de I’'atome une "place" :

(Couche/ sous-couche/ case /'spi
2) Le principe d’exclusion de Pauli v
» Deux électrons du méme atome ne peuvent avoir [éi¥s quatre nombres quantiques identiques.
» Dans une méme case quantique (n, l et m sont ers )@ ne peut placer que deux électrons
au maximum avec le nombre de quantique d sp>op 0s¢és.

Généralisation : Retenons la gen le perniettant de prévoir le nombre d’électron
maximal que peut contenir yne couch donnees,
2 n?
Sous couche d f g
Nombre de cases quantzques 3 5 7 9
Nombre maxi d’électr 6 10 14 18

3) Reégle de Klech Q
» L'ordre de remMag es diverses couches et sous couches se fait par valeurs croissantes du
couple,(n +
W . . . , ;
deux ouplusienrs couples (n + 1) conduisant a la méme somme, ils seront classés par ordre
de n croissant.

4) Régleide Hund

» On com%ﬁce par mettre un électron dans chaque case quantique d'une sous couche avant
de faire des paires d’électrons. Le nombre d’électrons célibataires et a spins paralléles est ainsi
maximal.

Conclusion :

- Une case quantique ne peut contenir au maximum deux électrons de spin s opposés.

- Les régles de Klechkowsky et de Hund permettant de déterminer la configuration électronique
d’un atome et sa description.
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Liaisons Chimiques et Solvants
Liaisons Fortes
A) Liaisons covalentes

1) La liaison covalente entre deux atomes A et B résulte de la mise en commun d’une paire

d’électrons (Electronégativités de A et B voisines). Cette paire d’électrons est appelée doublet

liant. Ordre de grandeur : énergie de 200 a 500 k].mol-.

2) Valence d’un élément chimique : On appelle valence d'un élément chimique, le nombre

de liaisons que peut former cet élément. A

3) Liaison covalente localisée : Liaison simple o (-) ; Exemple : CI-CI.

4) Liaison covalente délocalisée (Mésomérie et formules limites) : le phénomene de
“ d; soublet

mésomeérie correspond a une délocalisation (mobilité) des électrons qui p;t,vi,ne

libre (non liant) ou des liaisons multiples (= et =) ; Exemple : O=0,
5) Modele de Lewis : fait intervenir que les électrons de la couche
6) Régle de l'octet : Les atomes des blocs s et p s’ionisentiou formen

A

valence.
liaisons covalentes

de facon a s’entourer de quatre doublets électroniques, c’est-a-dire d'un octet d’électrons.
Leurs configurations électroniques tendent alors vers la configuration électronique du gaz
noble le plus proche. - PN

7) Polarisation d'une liaison : Une liaison gst d’'autant plus polarisée que la différence
d’électronégativité des atomes mis en jeu est é ez”m >>>'yp).

8) Polarité d’une molécule : Unie molécule’est glite'polaire si elle possede un moment
dipolaire électrique permanent non nul/( )aDans le cas contraire, la molécule est dite
apolaire (u=0). /3

9) Liaison polarisée : Lorsqu une liaison

électronégativités sont différentes, thapparait sur I’'atome le plus électronégatif (A) une charge

partielle (-6q) et sur le WQélectronégatzf (B) une charge partielle (+6q). On dit que la liaison

covalence est établie entre deux atomes dont les

est polarisée. La moléc e com orte comme un dipole électrique et posséde un moment
dipolaire.

Exemple : y(0).= 3,44 et x(H) = 2,20 ; donc, dans une liaison O-H, O attire plus les électrons
M la liaison O=H est polarisée.

Momentgrolaire d’une liaison A-B : Une liaison polarisée peut étre caractérisée par
son moment dipolaire. Le moment dipolaire d"une liaison polarisée de charges partielles (-0q) et

(+0q) situﬁyespectivement en A et B séparées par la longueur de la liaison (d) est défini par
le vecteur :'yu =06.q.AB =8.q.d (1en C.m ou en Debye).
s
— 5
A——B

11) Moment dipolaire d’une Molécules ou d’un ion : Le Moment dipolaire d"une Molécules
ou d’un ion est la somme vectorielle des moments dipolaires des différentes liaisons : thnolécule =
Z Hi(de chaque liaison)
Exemple : 11(CO:) =0 : molécule apolaire ; (H20) # 0 : molécule polaire.
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» Les molécules apolaires homonucléaires (CHy, Hz, I, BCl3, CO2, PCls) possédent un
centre de symétrie, le moment dipolaire est nul (u=0).

» Pour les molécules polaires hétéronucléaires (HCl, NH3, SO, CH2Cl,, HBr, H20), le
moment dipolaire existe (u # 0), et orienté des charges négatives (- ed) vers les charges positives
(- ed).

12) La liaison covalente dative ou liaison de coordination : L'un des 2 atomes (le
donneur) fournit le doublet déja constitué dans sa couche de valence (| A). L'autre (I'accepteur)
recoit ce doublet dans une case vide de sa couche de valence (oB).

13) Géométrie d'un édifice moléculaire A

» La théorie des liaisons de valence de Lewis ne prévoit ni la géométrie des molécules ni la
coordinence des atomes = Théorie VSEPR : Régle de Gillespie.

» La Théorie VSEPR (répulsion des paires d'électrons de la couche de vgn?: ¢'est la théorie
de répulsion entre les doublets électronique de la couche de valenced Cette théarie donne la
géométrie des molécules et des complexes : y P

Structures de types AX4E, ; avec : A : atome centrale (électronégativité,la plus faible) ; X :
ligands (n : nombre de ligands) ; p : nombre de doublets électromiques et (n + p) : définit la
géométrie (avec :n+p=2a6).

B) Liaisons ioniques

14) Liaison réalisée entre ions A- et B* (de mg&can@res et xa >>> yp). Résultat de
l'interaction électrostatique entre deux ions Ut @

énergie de 200 a 500 kJ.mol.

C) Liaisons métalli u

k

opposés (Na*, CI). Ordre de grandeur :

15) Liaison réalisée entre atomes A ou B d ents métalliques, d’électronégativités faibles, et
possédant peu d’électrons de . Résultat de l'interaction électrostatique entre les charges
négatives des électrons et les churge positives des cations M+ (les Métaux). Ordre de grandeur
: quelques centaines de T

Liaisons de { El’lergies

D) Liais eVan'Der Waals

Une interaction de van der Waals (ou liaison de van der Waals) est une interaction
électrique de faible intensité entre atomes ou molécules. Les cristaux correspondant sont de treés
faibles températures de fusions. Ordre de grandeur : Evpw : énergie de 1 a 10 k].mol"/ Evpw
= EKeesom ondon + E Debye.

17) On distingue 3 types de liaisons de Van Der Waals :

a) Interaction de Van Der Waals entre molécules polaires (Interaction dipdle - dipdle) de
type Keesom. Exemple : //uncy/ #0 : H-CI ... H-CI ... H-CI.

b) Interaction de Van Der Waals entre molécules apolaires (Interaction dipéle induit) de
type London. Exemple : //up// =0 : L... ... .

¢) Interaction de Van Der Waals entre molécules polaires et molécules apolaires
(Intemction dipéle permanent - dipole induit) de type Debye. Exemple : //u2// = 0 et //uncy/ #
0:H-CI.. .H-Cl... I... H-CL

5 Récapitulation (PC1 MP1 PT)
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E) Liaisons hydrogéne inter et intramoléculaires

18) Une liaison hydrogene peut s'établir entre un atome d’hydrogeéne lié par covalence a
un atome A tres électronégatif (F ou O ou N) et un atome B trés électronégatif porteur
d’un doublet non liant (doublet libre).

19) La cohésion intermoléculaire est assurée par la liaison hydrogene, soit intermoléculaire
(entre les molécules de H,O ou NH3), soit intramoléculaire (au sein de la molécule de
orthochlorophénol). Ordre de grandeur : énergie de 20 a 40 kJ.mol.

F) Propriétés Physico-Chimiques

20) Dans une série de composés semblables contenant des éléments du méme groupe la Tep |
quand la masse molaire 1. Mais il y a des exceptions pour les composés fydregenes des
groupes (15 col. N), (16 col. O), (17 col. F) : les plus légers ont des Tep plus élevés (T 0O)>
Tev(HF) > Teo(NH3). C'est a cause des liaisons hydrogene. &

21) Les molécules liées par liaison hydrogéne sont donc difficileS 4 séparer ét leur point
d'ébullition est élevé. La force de la liaison hydrogene dépend‘ﬂe Linteraction de Coulomb
entre la paire d'électrons célibataires de l'atome électronégatifet.le noyau'd hydrogene (Figure

1).

w
-
150
100 +
50 4
o
=
- 04 H,Te
§ SbH,
o A
=T1]
g 50+ SnH4
e
m
100 4+
<
150 +
-200 } } } i
1 2 3 4 5

Period

Figure 1 : Températures d'ébullition des composés hydrogenes des groupes 14 4 17.
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G) Solvant

22) Le solvant est le liquide dans lequel se déroule une réaction chimique. Chaque solvant
a des caractéristiques différentes. Ces caractéristiques sont les conséquences de la structure des
molécules qui le compose. Le classement arbitraire des solvants repose sur 3 criteres :

a) Le caractere polaire (qui repose sur la valeur du moment dipolaire (u)) ;

b) Le caractere dissociant (qui dépend de la constante diélectrique du solvant (g)) ;

¢) L'aptitude a créer des liaisons hydrogénes (caractere protonique, mesuré par la constante
d'acidité (pKa)).

23) Un solvant protique ou protogeéne est un solvant dont les molécules softh potentiellement
capables de céder un proton H*. Ils sont donc donneur de protons, ce sera lecas de I'eau,
et des solvants possédant un groupe OH. Un solvant dont les molécules ne peuvent pas

céder de proton sont dits aprotiques ”s >

24) Un solvant polaire est constitué de molécules qui possedent un ent dipolaire (u # 0).
Un solvant qui n’est pas polaire est apolaire (u = 0). y =

25) Classement des solvants (3 catégories) :

a) Solvants Polaires et Protiques (ou Solvant Protogenes,et hiles)\: Ils possedent un
hydrogene labile et au moins un atome électronégatif. Ces solvants permettent la dissolution de
composés polaires. -

Exemples :1'eau, les alcools (R-OH), les amines H>)et les acides carboxyliques (RCOOH).
b) Solvants Apolaires et Aprotzques (ou ol 11 P tophiles, ni Protogenes) : Ce sont
les solvants aprotoniques.

Exemples : benzene (CsHe), toluene hlaﬁoforme, tétrachlorure de carbone (CCly) et
les éther-oxydes.
¢) Solvants Polaires et A ues (ou lvants Protophiles mais Non Protogenes) : Ils

possedent un hétéroatome mai pas ydrogene labile. On peut dans certaines limites travailler
en milieu basique dans le T4k R affecter le solvant. Exemples : les cétones (RCOR’)

et les éthers.

QN

N\
4
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EXERCICES - CONCOURS

EXERCICE1

I/ A I'état fondamental, I’hydrogene possede une énergie E1(H) = - 13,6 eV.
1) Donner la relation de I'énergie E,(H) en fonction de n pour I'hydrogene.

2) Qu’appelle t'on I'état fondamental ? I'état excité ? I'état ionisé ?
3) Sur quelle orbite se trouvera l’électron si I'atome d’hydrogene a I'état fonjamental absorbe
une énergie de 10,2 eV ?
II/ 1) Rappeler pour un ion hydrogénoide (noyau de charge +Ze autour dugueligravite un
électron), les expressions donnant :

(a) Le rayon de I'orbite de rang n. ‘ > J

(b) L’énergie du systéme noyau-électron correspondant a cetté orbite. ’

2) Calculer en eV, les énergies des quatre premiers niveaux de Viofth énoide Li?*.
3) Quelle énergie doit absorber un ion Li?*, pour que I'électronpasse du niveau fondamental au

premier niveau excité.
4) Si cette énergie est fournie sous forme lumineuse, quelle,est la longiieur d’onde A du
rayonnement capable de provoquer cette transition @

Données : Li (Z=3) ; h=6,62.1034 ]|.s; c = 3.108‘7‘1,
EXERCICE 2 y

'y
On se propose d'étudier le systém&roélgniw s ion hydrogénoide : 7X@+,

1) Rappeler la formule donmant ['énergie totale de I'électron en fonction de Eo, du numéro
atomique Z et du nombre quantigue principaln.
2) Donner I'expression permettantde calculer le rayon de I'orbite de rang n en fonction de ao,
Zetn.
3) Le rayon de I'orbi n@chm;’sque ce dernier est placé au 2" niveau excité est égal a
1,59A. )
a- Déterminer. Méro tomique Z de cet ion et donner son symbole.
%fuire valewr della vitesse de cet électron sur cette orbite.

éesy; :
a0= 0,529A : m.~ 9,1.103%kg ; h = 6,62.1034].s; Eo= 13,6 eV ; 1eV = 1,6.10-19] ; 3Li ; 4Be ; 5B.
EXERQCE 3

1) Rappeler la définition d"un hydrogénoide.
2) Donner I'expression de l’énergie associée a cet ion en eV.

3) On considére un ion Li>* qui passe d’un état excité caractérisé par le nombre quantique n =
3 a un état pour lequel n = 2. Le rayonnement qui en résulte peut-il ioniser un ion He* a I'état
fondamental ?

4) Si la réponse a la question précédente est négative, a partir de quel état excité, I'ion He* peut-
il étre ionisé par le rayonnement précédent ? (On précisera la valeur de n).

8 Récapitulation (PC1 MP1 PT)
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EXERCICE 4

I/ A) On considere les atomes A, B, C, D, E et F dont les noyaux ont la composition suivante :

Atomes A B C D E F
Nombre de protons 7 7 9 15 17 17
Nombre de neutrons 7 8 10 16 18 20

1) Donner les nombres de masse et les numéros atomiques correspondants.

2) Y'a-t-il des isotopes ? Si oui lesquels ?

3) Indiquer les ions hydrogénoide que I'on peut former a partir des atomes A,’B, C, D, EetF.
B) On considere les éléments chimiques suivants : A, C, D et E.

1) Pour chacun de ces éléments :

(a) Donner la structure électronique a l'état fondamental et ‘ch@at& cases
quantiques de la couche de valence. )

(b) Donner I'ensemble des nombres quantiques (u, 1, m) dzra térisant chacune de ces
orbitales de valence.

(¢) Prévoir son emplacement dans le tableau périodique.

(d) Préciser la famille auquel appartient. v
2) Parmi ces éléments, deux peuvent avoir plusieu#s%états de valence, lesquels ? Donner ces
valences en justifiant votre réponse.

\ A
3) Classer par ordre de rayon croissantyen ju‘ti}éﬁ\otr; réponse, A, C, D et E ; puis C, C- et
A

c. &
4) Comment evolue I'électronégativit an@b‘lﬁﬂ peériodique ? Classer par ordre croissant

d’électronégativité les élémeénts.A, C, D et
I/ Les trois premieres énergi ionisation du sodium (11Na) et du magnésium (12Mg) sont
données dans le tableau suivant en keal/mol :

- En Ei Eis
) 1185 1091 1652
Mg 176,3 346 1848

Interpréter aude valeur en :
I@iquant I"évolution des énergies d'ionisation successives pour chaque élément.
2) Compamnm;* chaque degré d’ionisation les valeurs d’énergie des deux éléments.

EXERCICE 5
Le tableau suivant donne le nombre d'électrons d'une série d'espéces chimiques.
Espece A|B|C|D*|E PG

Nombre d'électrons | 3 |5 |16 | 18 |18 | 23 | 31

Numéro atomique Z | 2 | ? | ?2 | 2 | 2| ? | ?

1) Compléter le tableau ci-dessus.
2) Pour chaque atome donner la configuration électronique selon Klechkowsky, la période, le
groupe, la famille et le bloc correspondants.

9 Récapitulation (PC1 MP1 PT)
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3) Quel est I'élément chimique H isovalent (méme couche de valence) a C et appartenant d la
2¢me période ?

4) Justifier la stabilité des ions D?*, E- et F3*.

5) Comment évoluent le rayon atomique et I'énergie de 1° ionisation dans le tableau périodique
? Justifier brievement.

6) Classer par ordre croissant |'énergie de 1°¢ ionisation puis le rayon atomique des éléments
sutvants : B, D, F, H et G.

EXERCICE 6

1) (a) Donner la structure électronique de I’étain (505n)

A

(b) Fait-il partie des métaux de transition ?
2) A quel groupe et a quelle période appartient I'antimoine (51Sb).
3) Un élément possede moins de 18 électrons et possede un électron céli at@e Jcauche
périphérique.
(a) Donner les différentes configurations électroniques poséibles.

(b) Sachant que cet élément appartient d la période deqalNa et a upe des halogenes.
En déduire Z.
4) Quel est I'élément alcalino-terreux succédant au calcium (20Ca) ? L

Domnnées : 37Rb (Rubidiumy) ; 33Sr (Strontium) et 39¥(Y ttrium).

EXERCICE 7 N\

1) Donner les configurations électroniques ‘es >ement! 37Rb, ©2Mo et 531 et schématiser les

cases quantiques de la couche exter
2) Situer ces éléments dans le tableau pétiodiq

3) Parmi ces éléments, Indiquetien ]ustzﬁa otre réponse ceux qui appartiennent au groupe

des alcalins et aux métaux de transi
4) Classer ces éléments (atomes,ou ions) par ordre de rayon croissant

(a) 37Rb ; Mo e ‘

(b) 37Rb*; 35N
5) Prévoir au se du bleau périodique, les variations des énergies d’ionisation et de
léle oneg@ de cesélements 37Rb, 42Mo et 531.

ERCICE 8

Comsidérons les éléments suivants : 3Li, 11Na, 12Mg ; 55Cs, 3857, 215c¢, 8O, oF

1) Précise?«r chacun de ces éléments :

(a) Le nombre d’électrons de valence

(b) Le bloc auquel il appartient

(c) La période et le groupe.
2) Attribuer a chaque élément un ou plusieurs qualificatifs choisis parmi les suivants :
halogeéne, chalcogene, alcalin, alcalino-terreux, métal de transition, non métal.
3) Identifier Iélément le plus électronégatif, celui de plus grand rayon atomique et celui qui
posséde I'énergie de 1¢¢ ionisation la plus importante.
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EXERCICE 9

Considérons les éléments suivants : 1H, 6C, sO ; 24Cr, 33As, 35Bt, 36K, 72Hf.

Donner pour chacun de ces éléments : la couche de valence, la représentation de Lewis, le bloc,
la position dans le tableau périodique et la famille.

EXERCICE 10

1) Donner les structures électroniques de I'atome de brome 35Br dans son état fondamental et

de l'ion bromure (Br-).

2) A quelle famille du tableau périodique des éléments chimiques appartient/l'atome de brome
? Justifier la réponse.

3) Quel est I'ion alcalin isoélectronique de I'ion bromure ?

Données : Le numéro atomique Z : Krypton = 36 ; Rubidium = 37 ; Sodi(rrs 10
Y

EXERCICE 11

1) Donner la configuration électronique de I'atome de soufre (165)4ans son état fondamental.
2) Préciser la position du soufre dans le tableau périodique:

3) A quelle famille appartient le soufre ?
4) Donner les structures de Lewis des molécules suivantes : H3S et CS,, avee Z(C) = 6.
5) Déterminer les géométries de ces deux moléculessselon VSEPR:

EXERCICE 12 N
1) Donner la structure électroniq &j uto ¥ rgent (i7Ag) a I'état fondamental.
0s

2) Déduire de cette structure, lap eiit d dans le tableau de classification périodique.

N

3) L’argent donne naissanceld 'ion Ag*\Ecrire sa | structure électronique a I'état fondamental.

4) Le cuivre est situé au-dessus,de I'argentydans la classification périodique. En déduire son

numeéro atomique et donner sd str

EXERCICE 13
Le soufre (Z(S) = 16)le sélenium (Z(Se) = 34) et le tellure (Z(Te) = 52) font partie de la méme
famille (groupe) de.l'oxygene dans la classification périodique.

ure électronique a I'état fondamental.

Qulappel cette famille ?
Z%nner la.configuration électronique de la couche de valence de la famille
3) Les élémenw ce groupe peuvent se combiner aux halogeénes : on connait en particulier SFy,
SeFs, Teky, alors que I'oxygene ne peut pas donner OF4. Expliquer ce résultat.
4-a) Donn structure de Lewis de la molécule SFy.
4-b) Déduire la notation de Gillespie (type VSEPR) et la figure de répulsion.

EXERCICE 14

Le molybdene Mo fait partie de la famille du chrome (Z = 24) et il appartient a la méme période
que le Xénon (Z = 54).
1) a) Donner la configuration électronique dans son état fondamental. b) En déduire son

numéro atomique. 2) Déterminer le degré (nombre) d’oxydation du Mo dans I'oxyde MoOs.
3) Donner la représentation de Lewis de I'oxyde MoOjs et prévoir la géométrie de cet oxyde.
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EXERCICE 15

1) Donner la configuration électronique de ces éléments (F, Cl et Br). Dites a quelle colonne et
ligne appartiennent-ils ?
2) En présence d’ion fluorure, BF>Cl donne I'ion moléculaire [BF3Cl]-. Donner pour chaque
composé. (a) La représentation de Lewis. (b) La géométrie par application de la méthode VSEPR
et les valeurs approximatives des angles F-B-F.
3) Dans la molécule CH>F; les deux valeurs de I'angle X-C-X sont 108° et 114°.

(a) Attribuer a chacun des angles F-C-F et H-C-H sa valeur.

(b) A quel facteur est due la différence entre ces deux valeurs ? Justifier.
4) Les composés BrFs et BrFsexistent alors que les composés FBrs; et EBrs n ‘Ont j jamais pu étre
synthétisés. Justifier ces faits expérimentaux.

EXERCICE 16
A/ L'arsenic 33As peut donner les bromures AsBrs et AsBrs. ‘ > J

1) Représenter selon Lewis chacun de ces bromures.
2) Déduire leurs géomeétries selon la méthode VSEPR. e
3) Peut-on obtenir des bromures similaires avec l'azote NBi; et NBrs tifier.
4) On considere les molécules AsF3;, AsCls et AsBrs.

a) Donner la géométrie de ces especes. N

b) Comparer en justifiant les angles FASF, ClAsCl et rAs . v
5) L'arsenic est susceptible de donner 1'ion AsO4>-.

a) Représenter selon Lewis cet ion.

b) Donner les formes mesomeres de dedm sa forme hybride.
B/ La figure ci-dessous représente | lutzont %empemture d'ébullition des moleécules H>O,
H>S, H)Se et HoTe.
1) Quelles sont les interactions mter lecul s presentes dans ces quatre molécules.
2) Déduire la ou les molécule
3) Justifier la valeur élevée de
molécules.
4) Commenter 1'évolutio atempérature d'ébullition pour les molécules H>S, HxSe et HoTe.
Données : 1H ; ;N ; s0 mgSj [;33As ; 34Se ; 35Br et 52Te.

150

pemture ‘ébullition de H>O par rapport aux trois autres

H,O
r 100 +
.( NG ¢
%
S
° 0 1
’ e
p=}
E
3 -50 T H,Te
£
'q_’ ste
100 + HaS
-150
0 10 20 30 40 50 60

Numéro atomique Z

Evolution de la température d'ébullition des molécules H>O, H2S, H2Se et HoTe.
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Thermodynamique Chimique

1. Travail : W= /6W = /- P.dV
» Transformation réversible : Wyeo = £ nRT dV/V = - nRT Lu[VyVi]
» Transformation irréversible : Wiyrep = /-P.dV=-D( Vi- Vi) #Wreo
2. Chaleur : Q = /6Q = /nCodT = nC, (Tf- T;) a Pression constante
Q = /nCudT = nGC, (Tr-Ti) a Volume constant
Q =nL avec L : chaleur latente de (vaporisation, fusion, sublimation)

3. Energie interne : AU =W+ Q = Us- U, A
» Transformation élémentaire : dU = 6W + 6Q = - P.dV + 6Q
» Volume constant : AU =[dU = [ nCodT = Qs
4. Enthalpie : AH = Hy- Hi= AU + RT Angs: ou Qp= Qu + RT Ang, J
» Transformation élémentaire : dH = dU + d(PV) = 6Q + VdP > N
» Pression constante : AH = [6Q = /nCpdT = Qp y
» Relation de Meyer (n=1) : C, - C, =R
» A.H° <0 : R° exothermique, A.H®° > 0 : R° endothermique,
5. Loi de Hess : A-H°r = X Vproduits AFH°T (produits) - X Vidcrifs Af
On applique loi de Hess aussi pour calculer A,G°r etsd,S°r
6. Loi de Kirchhoff : A-H°(T2) = A.H°(T1) + [ #1724 Cp§

A,:S°(T2) = ASYT1) ‘ [ ? G, dT/T

AU°(T») U°(T1) +<) ™2 ACU dr
7. Gaz parfait : P; = X; Py = n; RT/V avec 2Pi=n RT/V
8. L’énergie de liaison : L’enthalpie de laison (E)) est 'énergie de dissociation d’'une liaison

en ces atomes isolés pris a 'ét, eux: A-B  — Ay + Bg
9. L’énergie réticulaire (E;) ou I'énergie ionique (cycle de Born-Haber) est I'énergie de
dissociation d'un cristal iomscorrespondant a l'état gazeux :

ABs  — Agt + By
10. Entropie : AS\S “Si=AS+AS=[" 5Q f 5iS

.Znsform élémentaire : dS = 5extS + 5mtS 0Q/Text + 0insS
mnsfor@n réversible : 0intS = 0 et > 0 pour une transformation irréversible.

» Transformation isobare : A.S = fTTIF(STQ = fTTIF nCp E =nCyln E

» Transformition isochore : AS = fTTIF 6TQ fTTIF Cvd =nColn —F

11. Enthalpie libre : A,G = G¢- Gi= AH - TA,S

» Transformation élémentaire et sans réaction chimique : dG = VAP - SAT
» A,.G° <0 : Réaction spontanée dans le sens direct

» A,.G° > 0 : Réaction spontanée dans le sens inverse

» A.G° = 0: état d’équilibre thermodynamique

12. Relation de Maxwell : V = (0G/0P)r et S=-(0G/0T)p

13. Affinité chimique : A = - A,G
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14. Avancement d'une réaction : £ = AT" = M
Avec : n(i)o : quantité de matiére initiale, n(i); : quantité de matiére a l'instant (1) et
Vi : coefficients steechiométriques comptés positivement pour les produits, négativement pour

les réactifs. Exemple : Soit la réaction : aA+bB — cC+dD
§ _ n(4)0—-n(A)t _ n(B)0—-n(B)t _ n(€)0—n(C)t - _ n(D)0—n(D)t
a b c d

Potentiel Chimique A

1) Potentiel chimique : yi = Gim = G/n = (0G/0ni) p, 1, nj #i A\
2) Enthalpie libre : dG = VAP -SdT + X y;idn; (pour une réaction chimique) )
=0

3) Relation entre Get i : G=2 niGmi =2 ni pi (1
4) Relation de Gibbs — Duhem : X nidy; = VdP -SdT;a T et P ctes iy
5) Relation entre piet T : (Oui/0T)p = - Sw,i = - (0S/0n;)p A -

6) Relation entre et P : (0ui/OP)r = Vi = (0V/on)r
7) Relation de Gibbs Helmholtz : 0(G/T)p/0T = - H/T? Ou 3.0 oT =~H,/T?

8) Potentiel chimique d’un constituant B; : ui = u;° + RT Ln 5w
F
Etat / a; stér@déal Systeme réel
Gaz S yi Py/P°
Phase condensée 1
Phase condensée (mélange) i Yi Xi
Solution diluée G /C° yi Gi/C°
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EXERCICES - CONCOURS

EXERCICE 17

1-a) Qu'est-ce que le potentiel chimique ?
1-b) Donner l'expression de la différentielle du potentiel chimique pour un systeme fermé.

2) Quelle est la condition d’équilibre d"un corps pur [sous plusieurs phases (e, B, y)] ?
3) Quelles sont les influences de la modification de parameétres intensifs’ sur le potentiel
chimique ?
4) Donner les relations de Maxwell.
5) Quelle est I'expression du potentiel chimique dans le cas des corps purs condense&
6) Quelle est I'expression du potentiel chimique dans le cas des gaz réels >
7) Quelle est I'expression du potentiel chimique dans le cas des solutions diluées féelles ?
8) Quelle est I'expression du potentiel chimique dans le cas d un félange.réel ?
9) Donner, a une température T, l'expression du potentielvehimique dun liquide pur en
fonction de la pression P et d'un potentiel chimique de référence. ppose que son volume
molaire VL est indépendant de la pression. v
10) Donner l'expression de la différentielle de I'enthilpie libre pout un systéme fermé contenant
plusieurs constituants dans une phase . '\7 \
11) Donner l'expression de la di érentiel‘ d}l ‘enthalpie libre pour un systéme ouvert
contenant plusieurs constituants&:n ase @. )

Helholtz 2d(G/T) /dT = - H/T?
13) Donner la relation entre alpie librex(G) et potentiel chimique (u;) (I'identité d’Euler) et

12) Retrouver la relation de Gibbs-

I'expression de Gibbs — Duhe un mélange a N constituants.

EXERCICE 18
Dans tout ce probleme, Q?po‘ee’a que les gaz sont parfaits, les liquides et les mélanges en
Caux.

phase liquide sont.i

b1

1) Ecrire I'ex 551 de l'enthalpie libre G d'un systeme a plusieurs constituants en fonction
de la'quantité de matiere’« n; » et du potentiel chimique « y; » de chaque constituant « i ».

ans le ca*me réaction chimique, donner ’expression de l'enthalpie libre standard de la
réaction, A,G° en fonction des potentiels chimiques standards (ui°) et les coefficients
stazchiomeyues (vi) des constituants.
3) Soit la réaction suivante : 4Asy) + Bag) —  2AB : (1)
3-a) Donner l'expression, puis calculer la variance.
3-b) Calculer I'enthalpie libre standard de la réaction (1) a 298K.
3-c) En déduire la valeur du potentiel chimique standard de A2Ba) a 298K.
3-d) Calculer la constante d’équilibre (K°) de la réaction (1) a 298K.
Données : Enthalpies libres standard de formation a 298 K et sous la pression 1 bar :
AG®°( A2Bsa) = - 375,56 k].mol1; R = 8,314 ].mol'1. K.
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EXERCICE 19

1) Rappeler la relation donnant l'influence de la pression sur le potentiel chimique d’un corps

pur.
2) Exprimer, puis calculer [11(298, P) - u°®(298, P°)], pour le cyclohexane liquide a 298K en
fonction de la pression P, en admettant que le volume molaire du cyclohexane liquide est
indépendant de la pression.

Données : P =50 Bar ; P° =1 Bar = 10*> Pa ; p = 0,655 g/cm3 et M = 84 g/mol.

EXERCICE 20 A

A 298 K, les potentiels chimiques standards du di-brome liquide et gazeux.sont tels que
[4°(Bra, L) - u°(Brz, g)] =-2986 J.mol-
1) Sous quel état physique le di-brome est stable a 25°C et sous la presszo sphér

2) Déterminer la pression de Bra) d I'équilibre et a4 25°C en négligeant I/ 1 pression
sur le potentiel chimique du Br» liquide. A

EXERCICE 21

L'ébulliométrie est I'étude de I'élévation de la tempéra

‘ebullition commencante

d'un solvant pur A, suite a I'ajout, sous pression constante, d'une faible quantité d'un soluté
B non volatil. i

1) Apres ajout du soluté B a pression constan ="P° = 1 bar), exprimer les potentiels
chimiques de A et de B en phase llquzde en fo ct? la fraction molaire Xa.

R

Avec : Xa : fraction molazre solvan

R : constante des gaz parfaits.

Tev : température d'ébullition du solvant pur.

T : température d'ébullition,commencgarite de la solution.

A.H® : enthalpie sta d@ statzon du solvant considérée comme indépendante de la

température.

3) En admetw 1, montrer alors que Xp = Al (i — l)
R ‘Tep T
AvH®
4 admettant que T = Tey, montrer que Xp peut se mettre sous la forme : Xp = o AT

eb

Sachant'que A% T-To designe ['élévation de la température d'ébullition.
5) L'ajoutide 185 g de glucose de formule brute Co(H20), a un litre d'eau pure provoque une
augmentation de la température d'ébullition de I'eau de AT = 0,5°C.

(a) Déterminer la fraction molaire du glucose Xgiucose.

(b) En déduire la formule brute du glucose.
Données :
P =P° =1 bar.; AvpH® (eau) = 44 k].mol-1 ; M (eau) = 18 g.mol! ; Ter (eau) = 373K.
Constante des gaz parfaits R = 8,314 J.mol-1.K".
Masses molaires : H=1 g.mol!, C =12 g.mol'* et O = 16 g.mol1.
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EXERCICE 22

Dans tout ce probléme, on supposera que les gaz sont parfaits, les liquides et les

mélanges en phase liquide sont idéaux.

1) Rappeler I'expression du potentiel chimique d’un composé A pur, noté ur“ra, a partir de
U'enthalpie libre G d’un systeme constitué de n moles du corps pur A.

2) Donner I'expression de la variation, a une température T fixée, du potentiel chimique d'un
composé A pur avec la pression P.

3) Donner I'expression de la variation, a une pression P fixée, du potentijl chimique d’un
composé A pur avec la température T.

4) Retrouver la relation de Gibbs-Helmholtz : d(up»7/T) / dT = - Hy/T?

Ou Hy, est I'enthalpie molaire.

5) Rappeler 'expression du potentiel chimique d'un gaz parfait pur A a en&ﬂw T et
sous une pression P. )

6) Donner, a une température T, l'expression du potentiel chifnique\d'un liquide pur en
fonction de la pression P et d'un potentiel chimique de référémce. On s se que son volume
molaire VL est indépendant de la pression.

7) L’ébulliométrie est I'étude de 1’élévation de la température'd’ébullition commencante d’'un
solvant pur A, suite a l’ajout, sous pression constmte (P = P° =1) d’une faible quantité d'un

soluté B non volatil. Exprimer les potentiels chi s de IU de B en phase liquide en fonction

de la fraction molaire Xa. S Z
8) Etablir 'expression Ln(Xa) = ﬁ T, &ipH'). »

Avec Xa : fraction molaire en solv nstante des gaz parfaits, Tev : température
d’ébullition du solvant pur, mpératur ’é llition commengante de la solution, et AvspH" :
enthalpie standard de wvapo ion du solvant considérée comme indépendante de la
température.
9) En déduire I'expressi a fraction molaire Xp, en admettant que Xp << 1.
10) En admettant q eb : montrer que Xp peut se mettre sous la forme :

\ Xp = AwpH'. AT / R(Teb)r

.??’lt que@ T —j&’; désigne I'élévation de la température d’ébullition et n une constante
a,déterminer.

11) En mélan'ght 100g de benzene pur et 13,76g d'un corps B, on obtient une solution dont
la température d’ébullition standard est T = 82,4°C. En déduire une valeur approchée de la
masse mo&de B. On donne : AvapH’(benzene) = 31 kJ.mol-1, Te(benzene) = 80,1°C.
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Les Equilibres Chimiques

A. Equilibres Chimiques: Thermodynamique des

Réactions Chimiques

1. L’affinité chimique : A = - A/G ou A’ = - A,G’ A
2.AG=AG+RTLn Q=X vju;"+ RT Ln []; a;"i

3. Loi d’action de masse : A) =0 = K° = exp(- A/G’/RT) = [[i (P3, ¢o/ P)¥ J
4. Pour toute réaction Physico - Chimique : A/G = RT Ln(Q/K") .
avec le produit Q Cte hors d’équilibre et K°(T) Cte a I’équilibre. .

5. Loi de Van't Hoff : d(Ln K°)/dT = A;H°/RT?

6. Une augmentation (T) de la température a pour conséquence un “iéplacement de
"équilibre dans le sens endothermique. &

7. Une augmentation (1) de la pression entr Tﬁ\un déplacement de I'équilibre dans le
sens de diminution (V) de ng, Angaz } la*prugssmn (P) n’a pas d’influence sur
I'équilibre.

8. L’addition d’un constitu kctllf gaz Température et Pression constantes :

- Si Anga, # 0 : Calculer 1a valeur de Q et comparer avec K°.

B. Equilibn&s\gm‘iques : Solubilité et Précipitation
%ilibr@nogéﬁe : (AB)diss <> (A* + B)solution : K1° = [A*][B-}/[AB]

ao? . V\ Co?/ (1-a): Loi de dilution d’Oswald

*Siv T :yi = ol
2. Equilibfe hétérogene : ABi) <> (A* + B)solution : K1° = [A*][B] =2 =K
3. La solubilité d’'un composé (s) est la quantité de matiére maximale qu'on peut

dissoudre par litre du solvant (en mol/L ou en g/L).
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C. Equilibres Chimiques : Equilibres Acido - Basiques

1. A 25°C : pH + pOH = pKe =

2.-Y>>

>X = [Y]>10 [X]

14 avec pH = - log [H30*] et pOH = - log [OH]

- Un milieu fortement acide : [H3O*] > 10 [OH] = pH <6,5. A

- Un milieu fortement basique : [OH-] > 10 [H30*] = pH >7,5.

pH:0

6,5

3. pH d"un Acide Fort et pPOH d’une Base Forte : h = [H3O*] et w = [OH].
: , 7 ’5 d 14 : pH
A

pH=-logCa | pH=-log (Ca+107)

pOH = - log (Cs# 10‘({ pOH = - log Cs

4. pH d’un Acide faible: AH + HxO

Ka = [Hs0*][A]/[AH] = Ca0?/(1 - o)

o A+ Hi0O
v

= pH=pK. +log([A]/[AH])

Si[AH]>10[A] = pH<pK.-1 etsi[A] WAHV pH > pKa + 1

pH <pKi-1 pH $pKa pH>pK. +1

[AH] > 10[A] et K, < [ATH] ~ [A] [A]> 10[AH]
a<0,1 01<a<09 a>09

pH = "2(pKa - h2 + Kah - KiCa =0 pH =-log Ca

5.pHd

e

e
"une Base ‘N b H,O <« BH* + OH-
P/ [B]Vv=>  pOH = pe + log (BH-1/[5)
:> pOH <pKp-1 et si[BH*]>10[B] = pOH>pKp+1

H <pKp-1

pOH = pKp pOH > pKyp + 1

W10[BH+] et Kp < 102Cp

[B] ~ [BH*] [BH*] > 10[B]

pOH = %2(pKoy - log Cp)

w2+ Kyw -KpCg=0 | pOH =-1log Cp

6. Solution Tampon : pH = pKa + log ([A-J/[AH]) = pKa + log (na/nan).
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D. Equilibres Chimiques : Equilibres Oxydo-Rédox
1. Potentiel standard (E°) : o Ox + né < [} Red
» Réduction : A\G’Red = - NFE°(Ox/Red)
» Oxydation : A\G’ox = + NFE°(0x/Red)
2. Relation de Nernst (E) : aOx + né + mHz;O" <& pRed + ij)
E = E°(0yRred) + (0,06/n) log ([Ox]=. [H30*]™/ [Red] P)
E = E°0x/Red) - (0,06m/n) pH + (0,06/n) log ([Ox]= / [Red] )
apH=0:E = E°o0x/Req) + (0,06/n) log ([Ox]*/[Red]P)
3. Réaction d’oxydo - Réduction : Ox1/Red; et Ox2/Red> Pn&egk, dey)
nOx1 + mRedz <> niOx2 + mpRed;
AG’ =nnoF (E°2 - E°) =-RTLnK°® = K°=10" (E15E°
4. Les Piles : Symbole de la pile : Pt / Oxz/ Red}/ / Ox1/Red1 / Pt
Anode / Solution 2 // Soluti %ode
» f.e.m. de la pile: AE = Ep - EG AE° - ((‘06> )logQ avec n’ : nombre d’é mis en jeu
Ep = E°0x1/Red1) + (0,06/n1) log di]f)
Ec = E°ox2/Red2) + (0,06/112 [Oxz]aaz]l3

» Etat d’équilibre chimique : AE = 0 (i = 0) : Qqq = K° = 10" (E°1 - E°2)/0,06
e
\\ ’
&\ )
' y
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EXERCICES - CONCOURS
EXERCICE 23

On se propose d'étudier I'effet de I'ion commun et de la complexation sur la variation
de la solubilité de AgBr.
1) Calculer la solubilité de AgBr dans I'eau pure.
2) Calculer la solubilité de AgBr dans une solution de AQNOs (10-2 mol.L-1). Interpréter.
3) Calculer la solubilité de AgBr dans une solution de NHs (1 mol.L-). Interpréter.
4) Quelle doit étre la concentration de NHs pour dissoudre le précipité obtenu a partir d'une
solution 10-3mol.L-1 en AgBr ? A
Données :
* Le produit de solubilité de AgBr a 25°C : Ks (AgBr) = 10-16:08,
* La constante de formation de (AQ(NH3)2)* a 25°C : Kr (Ag(NH3)2)* = 1074, J

EXERCICE 24

L’hydroxyde de zinc (Zn(OH)>) est utilisé comme absorbant dans les meches
chirurgicales. On se propose d'étudier I'effet de I'ion commun et della.c plexation sur la
variation de la solubilité de Zn(OH).

1) Calculer la solubilité de Zn(OH) dans I'eau pure.

2) Calculer le pH de la solution.

3) Calculer la solubilité de Zn(OH)> dans une solution de Zn( 2 (102 moYL'l). Interpréter.
4) Calculer la solubilité de Zn(OH), dans une solution de NHs (1 mol.L1). Interpreéter.

* La constante de formation de [(. H3)4)?* 25°C Kr=10*10,

EXERCICE 25

On réalise 1’électrolysesde 100 mLEyd une solution de AgNO3 0,1 mol.L-1 entre deux
électrodes de graphite. Au bo 5 minutes, on retire la cathode et on la pése aprés I'avoir
séchée. On constate une augmentation de 0,45 g.

1) Quelles sont les espe Qsentes dans la solution ?

Données : )\
* Le produit de solubilité de Zn(OH)s"a 25°C{ 10:77.
&: ha

2) Quelle est la tension

3) Schématiser une‘c ectrochzmzque qui permette de determiner le potentiel standard
d’électrode E°(Ag\A 1, précisant les concentrations et en indiquant la polarité des
électrodes. 2

4)(Ecrivez les équations d’oxydation (O/H:20) et de réduction (Ag*/Ag) puis le bilan de
I'électrolyse. N,

5) Déterminez la concentration finale en ion Ag+ de la solution.

Données y

* Potentiel Standard d’électrode : E°(O2/H,0) = 1,23 V ; E°(Ag*/Ag) = 0,8 V.

* Masse molaire (en g.mol™1) : M(Ag) = 107,87.

EXERCICE 26

On se propose d’étudier une pile électrochimique dont la représentation est donnée par :
Zne) | ZnSO4ag | | CuSOuug | Cugs)
On dispose d’une solution de Zn?* de concentration 10-1 mol. L, d’une solution de
Cu?* de concentration 10-1 mol. L1 et de lames métalliques en zinc et en cuivre.
1) Ecrire les équations des demi-réactions correspondant aux deux couples redox et calculer le
potentiel de chaque couple.
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2) On réalise avec ces éléments une pile.

2-a) Schématiser la pile en précisant la polarité des électrodes, le sens de déplacement des

électrons et le sens de circulation du courant.

2-b) Le pont salin est une solution de KCl. Quel est son role et comment les ions du sel KCI

migrent-ils lors du fonctionnement de la pile ?

2-c¢) Ecrire I'équation bilan de la réaction se produisant lors du fonctionnement de la pile.

2-d) Calculer la force électromotrice initiale de la pile.

2-¢) Calculer la constante d’équilibre de la réaction et interpréter le résultat obtenu.

2-f) Quelles sont les concentrations finales en Zn%* et Cu?* ?

2-g) Le volume de la solution dans chaque compartiment est égal a 0,5 L. Queﬂe est la variation

de masse finale de chaque électrode ?

3) On remplace la solution d’ions Zn?* par une solution saturée de Zn(OH),.qDaus ce cas, le

potentiel de I'électrode de zinc par rapport a 'ENH est égal a - 0,93 V. Calculer la valeur du

produit de solubilité Ks de Zn(OH),. ﬂ >

4) Quel est I'effet (sans aucun calcul) sur la force électromotrice de lagileptecédente dans les

cas suivants : 4 e

4-a) On ajoute du solide Zn(OH), dans le compartimént_contenamn solution saturée de

Zn(OH)».

4-b) On ajoute de la soude (NaOH) sans changement notable,d dans le compartiment

contenant la solution saturée de Zn(OH),. \

Données : * (RT/F) LnX = 0,06 log10X ; ® E°( Zn?¥/Zn) = - 0, , E°(Cu?t/Cu)=0,34V.
* Masses molaires : M(Zn) = 65,3 g.nol! et M(Cu) = 63,5 g.mol.

EXERCICE 27 O\

On considere la pile suivante :
Pt /[Hg*]o =1 mol.L-1; [Hg,**]o = mdy [Sn*]o=10-2 mol.L'; [Sn**]p=1 mol.L-* /Pt

1-a) Déterminer le potentieliinitial de chacune des électrodes.
1-b) En déduire la force électromotrice init
2) Faire un schéma complet d

4) Déterminer la compo
Données : Couple (1).:
(RT/F) LnX =0,

EXERC

On considere la pile suivante :
b/szﬁ mol.L1) // H* (0,1 mol.L1) ; ClIO3- (0,2 mol.L-1) ; CI- (0,18 mol.L-1) / Pt
1) Ecrite les équations des demi-réactions correspondant aux deux couples redox et calculer le

potentiel de.chaque couple.

2) Calcul%orce électromotrice de la pile au début de son fonctionnement.

3) Ecrire I'équation de la réaction de la pile lorsque celle-ci est a I'état standard.

4) Faire un schéma de cette pile.

5) Au bout de 30 min, il a disparu 0,150 mol.L-! d"ions ClOs-. Au cours de cette transformation,
le volume de chaque compartiment (100 mL) reste constant.

(a) Déterminer les concentrations des ions présents. La solution étant tres acide, on admet que
les ions H* sont introduits en large exces et donc que leur concentration ne varie pas.

(b) Calculer la force électromotrice de la pile a ce moment-la.

6) Expliquer a quel moment cette pile arréte de fonctionner.

Données : (RT/F) LnX = 0,06 log10X. ; E°(CIOs5/Cl-) = 1,450 V ; E°(Pb**/Pb) =-0,126 V.
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EXERCICE 29

On considere la pile suivante :
(1) : Agsay /AGNO3(s4)(4.10-3 mol.L1) + KCN(4.102mol.L) //
AGNO3sa)(4.102mol.L) / Agesa: (2)
Les concentrations indiquées sont les concentrations introduites en solution, pas
nécessairement égales aux concentrations a l'équilibre.
1) Donner la structure électronique, la position dans le tableau de classification périodique et
la famille de I'atome d’argent (17Ag) a I'état fondamental.
2-a) Quelle serait la force électromotrice (AE) de la pile en absence des ions CN-.
2-b) Preéciser le role de chacune des électrodes (1) et (2).
3-a) En présence des ions CN-; Justifier qualitativement que la complexation des,ions argent
dans le compartiment (1) va changer cette force électromotrice.
3-b) Donner l'équation de la réaction de formation de l'ion complexe [Ag J
3-c) La mesure de sa force électromotrice fournit AE” = 1,08 V. Cal(éalz& ante de
formation de l'ion complexe [Ag(CN)z].
4) Schématiser la pile en précisant la polarité des électrodes, le sensdedéplacement des électrons
et le sens de circulation du courant.

EXERCICE 30

En solution aqueuse, les ions fer (I1I) sont présents sous forme‘de complexe Fe(H20)g3* ;
qui se comporte comme un diacide (AH), avec pKag=2,2 et pKag= 3 4.
1) Ecrire les deux réactions acido- baszques corres, dantes au complexe Fe(H20)6>*.
On notera ensuite les différentes especes AH AW
2) On dispose d’'une solution de hlorure (IH ), de concentration 101 mol.L-1. En
considérant uniquement la premz dlt Fe(HZO)63+
2-a) Déterminer la composition de la solution @ ['équilibre.
2-b) En déduire le pH de la"solution.
2-c¢) Quelles espéces prédomi ans la solution ?
2-d) Etait-il justifié de ne pas prendte en compte la seconde acidité de Fe(H,0)s3* ?

EXERCICE 31 g

Le preécipité ydeyd’aluminium, AI(OH)s(sq) est un hydroxyde amphotere peu

soluble qui se dzss cze tiles réactions :
)3t 3H30" — ALY + 6H,O  : Réaction (1) : Ky
)4 (OHQ.W) + OH- — AI(OH)s : Réaction (2) : K
Iculer les,constantes d’équilibre Ky et Kz de ces deux réactions.

2) On uppelli&centmtzon (totale) en élément aluminium» la somme des concentrations en
élément aluminium associées a toutes les espéces solubles. Ici :
[C] = [Al3$[Al(OH)4‘].
2-a) Calculer le pH de début de précipitation de Al(OH)ssa), soit pH = pHi pour une
concentration en élément aluminium [C] = 1072 mol.L~1 en négligeant la présence des ions
complexes AI(OH)4~ (hypotheése 2-a).
2-b) Vérifier cette hypothese en évaluant leur concentration a pH = pHj.
3-a) Calculer le pH de fin de redissolution du précipité ; soit pH = pH» pour une concentration
en élément aluminium [C] = 10~2mol.L™1en négligeant la présence des ions Al3* (hypothése 3-
a).
3-b) Veérifier cette hypothese en évaluant leur concentration a pH = pH,.
4) En déduire le diagramme d’existence de I'aluminium (III) en fonction du pH.
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Données :
- Produit ionique de l'eau : 2H,O < H3;O* + OH- :pKe=14
- Produits de solubilité : AI(OH); <« Al3* + 30H- (pKs=32,5

- Constante de formation : Al¥* + 40H- < Al(OH)s  : log(B) =33, 4

EXERCICE 32

L’hydroxyde de zinc (Zn(OH).) est utilisé comme absorbant dans les meches
chirurgicales. On se propose d'étudier I'effet de 'ion commun et de la complexation sur la
variation de la solubilité de Zn(OH).

1) Calculer la solubilité de Zn(OH) dans I'eau pure.

2) Calculer le pH de la solution. A

3) Calculer la solubilité de Zn(OH)2 dans une solution de Zn(NOs)2 (10-2 mol.L- 1) Interpréter.
4) Calculer la solubilité de Zn(OH), dans une solution de NHj3 (1 mol.L-1). Interpreter.

Données :
* Le produit de solubilité de Zn(OH)2 a 25°C : Ks = 4 10-1. ‘ >
* La constante de formation de [(Zn(NHs)4)**] a 25°C : K= 10*10. 4
EXERCICE 33 “ o

On réalise 'électrolyse de 100 mL d’une solution ‘de Os 0,7unol.LT entre deux
électrodes de graphite. Au bout de 15 minutes, on retire la cat n la‘pese apres l'avoir
séchée. On constate une augmentation de 0,45 g. A

1) Quelles sont les espéces présentes dans la solutions?

2) Quelle est la tension a vide ?

3) Schématiser une cellule électrochimique ette de’ déterminer le potentiel standard
d’électrode E°(Ag*/Ag), en precz nt-les t xtmtwns et en indiquant la polarité des

électrodes.
4) Ecrivez les équations d’exydation (O@) ‘et de réduction (Ag*/Ag) puis le bilan de

I'électrolyse.
5) Déterminez la concentratio le en ion'Ag+ de la solution.
Données : * Potentiel standard d’électrode : E°(O2/H,0) = 1,23 V ; E°(Ag*/Ag) = 0,8 V.

* Masse molai g mol™) : M(Ag) = 107,87.
EXERCICE
L’acide su. z 2504) est considéré comme un diacide Fort.
1) Calculer le ne solution de H»SO4 (1,7 mol.L1).
2) On donne : =8 ; pKaz = 1,9. Tracer le diagramme de prédominance des différentes

especes acido= %ues relatives a I'acide sulfurique.
3) Caleuder la solubilité de PbSOysq) dans I'eau pure.
4) Calculer la solubilité de PbSOusq) dans une solution de PbCl; (1 mol.L1). Interpréter.
5) On conye la pile suivante : (1) : Pba) / PbSOusa) (1 mol.L1) //
H>S0O4(1,7 mol.L-1) ; PbSOysa) (1 mol.L-1); PbO2say / Pbsay: (2)
Le plomb a droite n’intervient que comme conducteur électrique, le couple mis en jeu est de type
Pb(1V)/Pb(1l).
5-a) Ecrire les équations des demi-réactions correspondant aux deux couples redox [(1) :
(Pb?+ag) /Pbsay) et (2) : (PbOxsa)/ Pb*+ag)] et calculer le potentiel de Nernst de chaque couple
(E1 et Ez). 5-b) Calculer la force électromotrice AE de la pile.
5-c) Ecrire I'équation bilan de la réaction d’oxydo-réduction qui a lieu.
5-d) Calculer la constante d’équilibre (K°) associée a cette réaction. Interpréter.
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EXERCICE 35

On place 4 moles de AB2(g) et deux moles de Ba(g) dans un récipient. On augmente

ensuite la température pour obtenir un équilibre chimique tel que :
2ABag + Bag 2ABs()

On admet que I'enthalpie standard de la réaction dans le sens direct reste constante et est égale
a AH'1 = - 198 k].moleL,
1-a) Calculer la variance (F) du systeme a l'équilibre et interpréter le résultat obtenu.
1-b) Peut-on choisir arbitrairement :

(i) La fraction molaire de ABa() et la fraction molaire de Ba) ?

(ii) La fraction molaire de ABz ) et la pression partielle de ABa) ? A ‘
2) Que se passe-t-il si on augmente :

(a) La température ? (b) La pression ?
3) Exprimer la constante d'équilibre K, = Ky(p, a) oui a est le degré d'avancement et p est la
pression totale.
4) Sous une pression totale de p = 1Bar et a une température de T1 = 600 °C, le degré
d'avancement est de 70 %, calculer Kp.
5) Calculer l'enthalpie libre standard (A;Ge00) et | ’entrop‘i‘ st ndardwéaction (ArS°600) a
600°C. Interpréter les résultats obtenus. &
6) Quelle doit étre la température (1) sous p = 1Bar pour obtenir un degré d'avancement a de
95 % ?
Données :
* Constante des gaz parfaits : R = 8,314 |.mol-1.K-1= 0,082 atm.L.mol-1.K-!

£ Oy
R J'
(\Z'

(RN
N/

)N

Y

25 Récapitulation (PC1 MP1 PT)




#ipeis_FBA

Cinétique Chimique

1) La cinétique chimique est I'étude de la vitesse des réactions chimiques et des mécanismes
réactionnels en fonction du temps.

Soit la réaction suivante : aA + bB — ¢C + dD

2) Loi de Vitesse : v = k [A]+ [B]F = 2515 = 220
3) Ordre d’une réaction : n = (0. + ) €9 : l'ordre global ou total de la réaetion ; o (ou p) :
ordre partiel par rapport a A (ou a B).

4) L'unité de la constante de vitesse (k) conduit a l'ordre global de la réacw
Si(ot+p)=0< kenmol.L1.t1; Si(a+p) =1 kent!; Si(a+ = L.t1
5) Temps de demi-réaction (t ) : est le temps nécessaire pour gie la moitie dun réactif soit
[4jo

2)'

6) La vitesse d’une réaction dépend de la tempémture la masse et la

consommeée ([A] =

ncentyation des réactifs

pmew énergie que les réactifs doivent
sse se dérouler. L'état dans lequel se trouvent
activé ou intermédiaire réactionnel.

e):k=A exp(—%)

kZ

et de la présence d'un catalyseur.

7) L’énergie d’activation (E, en J/mol) e

franchir pour que la tmnsformatl%mqu

les réactifs apres activation s'appelle

8) Equation d’Arrhenius (Constante de v

- Pour deux températuresdifferentes (T1 # T>) : E,= kl
ﬁ_ﬁ
9) Equation cinétiN d’uin systéme comportant un seul réactif

aA — c¢C + dD
zrdre (a)

0 1 2
LOi Cinétiqh TA] = [A]o- akt Ln([A]y/[A]) = akt 1/[A] = 1/[A]o + akt
k {[Alo- [A]}/ at {Ln([A]o/[A])}/ at {1/[A] - 1/[A]o}/ at
k [A]o/2at1 Ln2/atip 1/a[A]ot1p
Unité de k mol L1 t1 1 mol1 L t1
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10) Simplification de la loi de vitesse
a) Mélange non staechiométrique : Méthode de dégénérescence de I'ordre
- On dit que 'ordre d’une réaction est dégénéré lorsque la concentration d'un des réactifs qui
apparait dans ’expression de la loi de vitesse est maintenue constante.
Soit la réaction suivante : aA + bB — cC +dD = v =k [A]* [B]JF
Si[BJF = Cte ([Blo >>>[Alo) alors v =k[A]*[BIf=k’[A]*
Avec : k" =k [B]F : Cte de vitesse apparente ; a.: c’est I'ordre partiel de la réaction par rapport

A et en méme temps c’est I'ordre apparent de la réaction, d’ou le mot dégénérescenee de I’ordre.

b) Mélange staechiométrique
Un mélange est initialement steechiométrique si : [A]o/a = [Blob = P‘/a> [g
A

B
v=k[A]“.[B]ﬂ=k[AJ“(g] [AY =k (2] (A1 =k, (A

11) Détermination expérimentale des ordres

Soit la réaction suivante : Aa + bB — cC+dD =wn= k [A]*[B]f = iaM

a) Méthode intégrale : Si [A] = f(t) ou Ln[?j %ou ?‘ f(t) est une droite, alors I'ordre
global de la réaction est respectwa%

b) Méthode de temps de demi-réaction

- si t1p proportionnel a [Ao = ordre=0 = tip=[A]y/(2ak)

- si tiy est indépendant de la cencentration = ordre=1 = tip = Ln2/ak

- si tip est inversement ticm a[Alo = ordre =2 = tip =1/ (ak.[A]o)
)

c) Méthode de vitess iales

Les deux vit initiales'sont mesurées pour deux concentrations initiales en A ( [Ao] et [Ao]’)
{ A
k [Ao]“w et v'o=k [Ao]’* [Bo]f = ﬂ = (‘:‘z)]]’)a V10

d) Méthode différentielle

On trace [A]i= f(t) : par lecture de la pente en divers points, on en déduit :
v=— %%; puis on trace le graphe : Ln (v) = f( Ln([A])) qui est une droite de pente n :
v=k[A]" =Ln (v)=Lnk+ nLn([A]).
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EXERCICES - CONCOURS
EXERCICE 36

Soit la réaction suivante: A — C + D

1) Déterminer le temps de demi - réaction pour cinétique d’ordre 0, 1 et 2.

2) On a effectué trois expériences avec des concentrations initiales différentes et on a mesuré le
temps de demi - réaction pour chacune d'elles. Les résultats sont reportés dans le tableau
suivant :

Expérience 1 2 3

[A]o (mol L) 0,08 0,12 0,20 A

tip (s) 33,0 22,0 13,2
Déterminer l'ordre de la réaction.
EXERCICE 37 €> J
On se propose d’étudier la cinétique de la réaction en phase gazeuse suiv t :

21ICl g+ Ha g - L+ ZyCl (

Les conditions expérimentales de température et de pression sont maintenues constantes au

cours de I'étude cinétique. Les résultats sont rassemblés dans le'tableau suiwant :
Expérience | [ICl]o en mol.I'1 | [H>]o en mol.It ol.[{.s1
N°1 0,25 0,25 0,0101%
N°2 0,25 E05 0,0202
N°3 0,56 0,5 0,0404

a et B les ordres partiels de la réacti

ar

orWCl et Hy, respectivement.

1) Donner l'expression de la vites%iule dg laZacz;ion’d un instant t quelconque. On posera

2) Déterminer o et . Calcul

3) S’agit-il d’une réaction élé
4) Proposer deux méthodes po

alors la consta
taire ? Justi

T.

menter la vitesse de la réaction.

de vitesse en précisant son unité.

EXERCICE 38
La réaction de decompos “bromure de nitrosyle en phase gazeux est suivie en mesurant
la concentration de de rytrosyle en fonctzon du temps.
OBr{) NOg) + Y2Bryg
On observe le ons e‘concentrations suivantes :
Te ps (s 0 6,2 10,8 14,7 20,0 | 24,6
[NOBr]x 10*%(en mol.L-)) | 2,50 | 1,91 1,62 1,44 1,25 1,12

1) Déterminer l'ordre de la réaction.

2) Déterminer la constante de vitesse de la réaction (k).

3) Déterminer le temps de demi - réaction (t1).

4) Peut-on dire si la réaction étudiée est élémentaire ou non ?
5) La constante de vitesse k varie avec la température de la facon suivante :
T (K) 273 338
k.10+3 7 4

Calculer I'énergie d’activation de la réaction (R = 8,32 ].K-1.mol"1).
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EXERCICE 39
On note dans cette partie « EDTA » I'acide éthylene diamine tétraacétique. Les ions Cu?*
forment un complexe coloré Cu(dien)?* (la diéthylene triamine est notée "dien"). On se propose
d'étudier la vitesse de la réaction totale :
Cu(dien)?* + EDTA — CuY? + dien
Le tableau suivant résume les conditions expérimentales et les résultats d'une mesure de la
concentration C en Cu (dien)?* au cours du temps dans les conditions suivantes : T = 25°C;
pH = 4 ; Concentrations initiales : [Cu(dien)?*]o = 2.10-3 mol.L-!, [EDTA]o = 6.10-2 mol.L1.
t(s) 10 20 30 40 50
C (mol.L') | 1,50.10° | 1,10.103 | 0,80.10° | 0,60.103 | 0,43.103
1/C (mol'.L) | 6,67.10> | 9,09.10> | 1,25.103 | 1,67.103 | 2,33:,103
LnC - 6,50 - 6,81 -7,13 - 7,42 -[7,75

1) Donner 1'expression de la vitesse de la réaction, en supposant qu'elle ‘dm> &a par
rapport a Cu(dien)?* et p par rapport @ EDTA.

2) Montrer sans calcul que les conditions initiales choisies permettront de detanmner I'un des
ordres partiels. En déduire 1'expression de la constante apparente de v kapp.

3) Déterminer graphiquement, I'ordre partiel de la réaction 'pa ort a Cu(dien)?*?

4) (a) Calculer la constante apparente de vitesse kapp.

(b) Calculer le temps de demi-réaction ty.. v

5) Des mesures analogues ont conduit aux résultat§ stivants :
[EDTA]o (mol.L-) 0,01 k\ 0, 0,04
ti (s) 138 ‘} 35

En déduire B, I'ordre partiel de la_séaction parwdpport a ' EDTA.
EXERCICE 40 Sy
La décomposition a 1151°C O a liew'suivant la réaction (a pression initiale de NO : Py =
200mmHg): 2NO () — 2(9)  + 02(%)

La pression de NO varie en fonction,du temps :
P(mmHg) | 200 | 156 | 128 | 108 94

t 0 5 10 15 20
On détermine les/vites mtzales V. de disparition de NO correspondantes :
o(mnr'Hg) 100 150 | 200 | 300 | 400
( vo(mmHg min?) 2,8 6 11 25 45

1) (a) Donnerhpression de la vitesse de la réaction (vo) en fonction de k, R, Po, T et n (I'ordre
de la réaction).

(b) Tm% courbe Ln(v o) en fonction de Ln (Po).

(c) En déduire l'ordre de la réaction (n).
2) Ecrire l'équation cinétique de la réaction (v = f(t)).
3) Tracer la courbe (1/P) en fonction du temps pour vérifier I'ordre obtenu.
4) Une étude en fonction de la température a donné les résultats :

T(°C) 974 1057

2k x 103 (mol-1.L. s1) 20,5 87
En admettant que la réaction suit la loi d’Arrhenius, calculer Iénergie d’activation.
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