Notes de cours

UNIVERS MATÉRIEL
1. Historique
· Dalton : il croit que la matière est constituée d’atomes petits et indivisibles.
· Thomson : a découvert l’électron. Il décrit l’atome comme une charge positive au centre et les électrons au hasard tout autour.

· Rutherford : apporte un modèle planétaire où le centre est positif et autour duquel gravite un électron par orbite.

· Chadwick : avance l’idée du neutron. Un noyau est composé de protons. Ces charges positives devraient se repousser alors qu’elles forment le noyau alors il y a une substance qui les retient ensemble dans le noyau…c’est le neutron. Il neutralise la force de poussée entre les protons.

· Bohr : travaille sur le modèle atomique avec Rutherford.

2. Le tableau périodique

· Les éléments sont représentés par un symbole : une lettre majuscule suivie d’une minuscule. Ex. : CO : 2 atomes carbone et oxygène alors que Co représente l’atome Cobalt.

·  Les trois catégories sont : les métaux (à gauche du tableau), les non-métaux (à droite) et les métalloïdes (de part et d’autre de l’escalier).

· Les familles (verticalement) correspondent au nombre d’électrons de valence. Les 4 plus importantes sont : les alcalins (IA), les alcalino-terreux (IIA), les halogènes (VIIA) et les gaz rares (VIIIA).

3. Modèle de Rutherford-Bohr

Les trois particules de base sont : 

· l’électron -, il est plus léger, i voyage sur des couches électroniques.

· Le proton +, avec le neutron, il forme le noyau.

· Le neutron

La configuration électronique est la répartition des électrons sur les couches électroniques.

1ère couche : maximum de 2 électrons

2ème couche : 8

3ème couche 18

4ème couche : 32


formule 2n2 

4. Terminologie

· Numéro atomique : nombre en évidence dans la case, il correspond au nombre d’électrons - qui égale le nombre de protons +.
· Numéro de famille : (verticalement) en chiffres romains, il correspond au nombre d’électrons de valence (électrons sur la dernière couche électronique).

· Numéro de période : (horizontalement) il correspond au nombre de couches électroniques à dessiner.

5. Construction d’un modèle atomique

Ex. : chlore : CL : #at. : 17….17 é=17p+




#fam : 7…7é de valence




#pér : 3…3couches à dessiner

6. Démos

· Rayon cathodique dévié par l’aimant : présence d’électrons.

· Rayon laser non dévié par l’aimant : présence de photons.

· Sphère de van der Graaf : éclairs avec l’électroscope.

· Sphère … : vermiculite réagissent, perruque aussi.

· Sphère et tube de néon : allume. Les électrons voyagent.

7. Démos

· Ballon d’H : à la chaleur explose.

· Mg et HCL : le magnésium neutralise cet acide. L’acide devient une base.

· Mg avec brûleur : réaction vive.

· Tube d’iode (Solide) dans l’eau chaude devient gazeux : sublimation : un gaz rose. Puis dans l’eau froide il redevient solide et cristallise.

8. Recherche de Rutherford

Il cherche la composition de l’atome. Il découvre le noyau et sa charge positive.

Il bombarde une mince feuille d’or avec des rayons alpha (+).

Avec la maquette en démo, nous verrons les rayons traverser la maquette, d’autres rayons dévient, d’autres réfléchissent ou rebondissent. Alors au centre de la matière ce n’est pas le vide.
9. Construction de modèles atomiques

Exemples afin d’être prêts pour l’examen

Ex. : Lithium Li
#at : 3…3é-=3p+




#f : 1…1é- de valence




#p :2…2 couches à dessiner

Ex. : azote  N
#at : 7…7é-=7p+




#f : 5…5é-val.




#p :2…2 couches

Ex. : potassium  K
#at : 19…19é-=19p+




#f : 1…1é-val.




#p :4…4 couches

10. Molécule

Ensemble d’atomes.

11. Construction de molécules

Légende : couleur des billes, élément correspondant et nombre de billes dans la boîte
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Molécules à construire avec les boules et bâtonnets.

H2O : eau

CO2 : gaz carbonique

NH3 : ammoniaque

NaCl : sel de table, chlorure de sodium

HCl : acide chlorhydrique

O2 : dioxygène

Et autres…

NaNO3 : nitrate de sodium

CH4 : méthane

C6H12O6 : glucose

H2 : digydrogène

NaOH : hydroxyde de sodium

KOH : hydroxyde de potassium

C4H10 : butane

C2H4 : éthylène

C5H2O5COOH : acide citrique

CH3COOH : acide acétique

KCl : chlorure de potassium

NH4 : ammonium ne fonctionne pas…

12. Notation de Lewis
Elle représente le nombre d’électrons de valence de l’élément (#  defamille en chiffres romains).

Ex. : K   N   Na

13. Exercices avec la balance

A- Indiquer sur la balance et lever la main à chacune des exercices pour faire corriger.

1- 134g 

2- 13,4g

3- 1,34g

B- Mesurer la masse d’un solide à l’aide de la différence de pesée

1- 1,5g de sable à obtenir dans le verre de pesée, ajouter la masse du verre de pesée vide, remonter la balance au total obtenu, vider du sable jusqu’à obtention du zéro équilibre.
2- idem pour 4,12g
C- Mesure la masse d’un liquide à l’aide de la différence de pesée

1-Peser 4ml d’eau, peser le cylindre gradué vide, peser le avec 10ml d’eau et 

calculer la différence.
2-idem pour 7,8ml

Par hasard, 1 g d’eau = 1ml d’eau  mais pas tous les liquides ont la masse et le volume égaux

14. Le papier tournesol

Est un indicateur de la propriété d’une molécule.

· Acide : le papier rouge reste rouge et le papier bleu devient rouge.

· Basique : le papier bleu reste bleu et le papier rouge devient bleu.

· Neutre : le papier rouge ou bleu ne changent  pas de couleur.

15. Le papier pH

Est un indicateur du degré de pH ou du taux d’acidité ou de basicité d’une molécule.

On compare la couleur obtenue aux couleurs d’un colorimètre.

L’échelle du pH varie de 1 à 14.

· Acide : le pH est inférieur à 7.

· Basique: le pH est supérieur (plus grand) que 7.

· Neutre : le pH est égal à 7.

16. L’atome

Élément chimique électriquement neutre composé du même nombre d’électrons à charge négative et du même nombre de protons à charge positive.

17. La molécule

Ensemble d’atomes
· Acide : présence des ions H+.

· Basique : présence des ions OH-.

· Neutre : métaux et non-métaux

18. Ion négatif

Atome qui possède une charge négative.

Atome qui a gagné ou reçu un électron.

Il se nomme anion.   Ex. les non-métaux
19. Ion positif

Atome qui possède une charge positive.

Atome qui a perdu ou donné un électron.

Il se nomme cation.   Ex. les métaux
20. Électrolyte

Substance possédant des ions chargés positivement et négativement et capables de conduire l’électricité. 

· Acide : rouge : présence des ions H+.

· Basique : bleu : présence des ions OH-.

· Neutre : aucun changement de couleur du papier : métaux et non-métaux

21. Électrodes

Pour faire circuler un courant nous avons besoin d’une source d’alimentation présentant 2 bornes, une + et une -.

La borne + attire les ions – (anions) : anode.
La borne – attire les ions + (cations) : cathode.

22. Types d’électrolytes
· Acide : libère des ions H+ combiné à un ou des non-métaux

Ex. : HBr     HNO3     HCl    H3PO4
· Base : libère des ions OH- combiné à un métal ou  OH- combiné à NH4
Ex. : NaOH     KOH     LiOH     NH4OH
· Sel : combinaison d’un métal avec un ou des non-métaux ou NH4 avec un ou des non-métaux

Ex. : NaCl    AlF3     CaO      NH4NO3
Les exceptions :
· Les composés  organiques : CH4 (méthane)    C3H8 (propane)   
C12H22O11 (sucre)
· Les alcools :  CH3OH (alcool méthylique)   C2H5OH (alcool éthylique)

23. L’échelle pH et les ions H+, OH- et les sels

L’échelle du pH varie de 1 à 14.

Le nombre le plus acide est l’indice pH=1

Le nombre le plus basique ou alcalin est l’indice pH=14

· Acide : le pH est inférieur à 7…1,2,3,4,5,6



ions H+
· Neutre : le pH est égal à 7…7





une molécule 

             


ou un sel composé d’un métal et d’un non-métal

· Basique: le pH est supérieur (plus grand) que 7…8,9,10,11,12,13,14        ions OH-
24. L’échelle pH et les ions H+
Si le pH est de 8,  nous obtenons 1x10-8 d’ions H+ par mole

25. La concentration
C=m/V. Pour un laboratoire, on cherche le nombre de grammes de soluté à dissoudre dans 100ml d’eau distillée ou solvant.

Les unités de mesure sont %, g/L, ppm (partie par million).

26. Valeurs des mesures.

Mg

g
kg

Ml

L


27. La charge ionique .

Pour les métaux, elle correspond au nombre d’électrons de valence et signe +

Ex. : Na : 1+

Pour les non-métaux, elle correspond au nombre d’électrons de valence soustrait de 8 et signe –


8étant l’équilibre ou la règle de l’octet.

Ex. : O : (8-6=2) donc 2-

