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1

Atomes, molécules et 
concepts quantitatifs 
fondamentaux

1

1	 Rappels théoriques

1.1	 Structure de l’atome, isotopes et ions
a)	 Constitution de l’atome

L’atome est constitué :
•• d’un noyau très dense chargé positivement ;
•• d’électrons chargés négativement ; les électrons sont désignés par le symbole e− ; chaque 

électron porte une charge égale à −e, avec ,= = × −charge élémentairee 1 6022 10 C19

Le rayon du noyau est 100000 fois plus petit que celui de l’atome.
Le noyau contient :

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

•• N  neutrons électriquement neutres et symbolisés par n0.

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

Particule Symbole Masse (kg) Charge (C)

Proton  p+ × −1 672 621 923 69 10 27,       × −1 602 176 634 10 19,    

Neutron n0 × −1 674 927 498 04 10 27,       0

Électron e− × −9 109 383 7015 10 31,     − × −1 602 176 634 10 19,    

Z est appelé numéro ou nombre atomique et est caractéristique de l’élément.
Le nombre de masse A est la somme de Z et de N :        A Z N= +
Dans un atome électriquement neutre, le nombre d’électrons doit aussi être égal à Z.

b) Isotopes

Deux isotopes d’un même élément possèdent des nombres identiques de protons mais 
des nombres différents de neutrons. Par exemple, pour l’élément carbone    6Z( )= , il existe 
deux isotopes stables pour lesquels 6N =  et 7N =  ( 12A =  et 13A = ). L’isotope de 
carbone pour lequel 14A =  est radioactif.
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On utilise le symbole complet suivant pour décrire un type d’atome : ZA  X où X est le 
symbole de l’élément ( , , ,H  He  Li  etc.). Exemples : C6

12  et C6
13 .

c)	 Ions

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

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

 

1 2,1 2
1

2

3 1,0 4 1,5 nombre atomique Z 26 1,8 5 2,0 6 2,5 7 3,0 8 3,5 9 4,0 10
2 2 2 électrons dans la couche K
1 2 8 électrons dans la couche L 2 2 2 2 2 2

14 électrons dans la couche M 3 4 5 6 7 8
2 électrons dans la couche N

…

nom de l'élément
masse atomique (u)

11 0,9 12 1,2 13 1,5 14 1,8 15 2,1 16 2,5 17 3,0 18
2 2
8 8 2 2 2 2 2 2
1 2 8 8 8 8 8 8

3 4 5 6 7 8

19 0,8 20 1,0 21 1,3 22 1,5 23 1,6 24 1,6 25 1,5 26 1,8 27 1,9 28 1,9 29 1,9 30 1,6 31 1,6 32 1,8 33 2,0 34 2,4 35 2,8 36
2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2
8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8
8 8 9 10 11 13 13 14 15 16 18 18 18 18 18 18 18 18
1 2 2 2 2 1 2 2 2 2 1 2 3 4 5 6 7 8

37 0,8 38 1,0 39 1,2 40 1,4 41 1,6 42 1,8 43 1,9 44 2,2 45 2,2 46 2,2 47 1,9 48 1,7 49 1,7 50 1,8 51 1,9 52 2,1 53 2,5 54
2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2
8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8
18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18
8 8 9 10 12 13 13 15 16 18 18 18 18 18 18 18 18 18
1 2 2 2 1 1 2 1 1 1 2 3 4 5 6 7 8

55 0,7 56 0,9 71 1,3 72 1,3 73 1,5 74 1,7 75 1,9 76 2,2 77 2,2 78 2,2 79 2,4 80 1,9 81 1,8 82 1,9 83 1,9 84 2,0 85 2,2 86
2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2
8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8
18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18
18 18 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32
8 8 9 10 11 12 13 14 15 17 18 18 18 18 18 18 18 18
1 2 2 2 2 2 2 2 2 1 1 2 3 4 5 6 7 8

87 0,7 88 0,9 103 104 105 106 107 108 109 110 111 112 113 114 115 116 117 118
2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2
8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8
18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18
32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32
18 18 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32
8 8 8 10 11 12 13 14 15 16 17 18 18 18 18 18 18 18
1 2 3 2 2 2 2 2 2 2 2 2 3 4 5 6 7 8

57 1,1 58 1,1 59 1,1 60 1,1 61 1,2 62 1,2 63 1,1 64 1,2 65 1,2 66 1,2 67 1,2 68 1,2 69 1,3 70 1,2
2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2
8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8
18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18
18 19 21 22 23 24 25 25 27 28 29 30 31 32
9 9 8 8 8 8 8 9 8 8 8 8 8 8
2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2

89 1,1 90 1,3 91 1,5 92 1,7 93 1,3 94 1,3 95 1,3 96 1,3 97 1,3 98 1,3 99 1,3 100 1,3 101 1,3 102 1,5
2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2
8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8 8
18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18
32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32 32
18 18 20 21 22 24 25 25 27 28 29 30 31 32
9 10 9 9 9 8 8 9 8 8 8 8 8 8
2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2

symbole de l'élément

électronéga�vité de Pauling

57    
-     
70

89    
-     

102

1

2

VIIIa

IIIb IVb Vb VIb VIIb Ib IIbVIIIb

ArClSPSiAl
Aluminium Silicium Phosphore

N

1,01

H

44,96
ChromeVanadium

Hydrogène

Ia

IIa IIIa IVa

30,97

FeBe
Béryllium
9,01

Na Mg

6,94

Li
Lithium

CB

MnCrV
55,8554,9452,0050,94

Sodium Magnésium
24,3122,99

K Ca
Potassium
39,10

Calcium
40,08 47,87

Sc
CobaltFerManganèseTitaneScandium

4,00

NeFO

Soufre Chlore Argon

Fer
55,85

VIIa

12

Va VIa

78,9674,9272,6369,72

85,47 87,62

Rb Sr

Néon
20,1819,00

FluorOxygène
16,00

Bore
10,81

CuivreNickel
83,8079,90

Ti
GermaniumGallium SéléniumArsenic

KrBrSe
65,38

KryptonBrome

28,09

Ru TeIn

39,9535,4532,07

AsGeGaZn

26,98

63,5558,69
Zinc

58,93

CuNiCoFe

Ruthénium
101,07

Rh
Rhodium
102,91

Pd
PalladiumStron�um

92,91
Niobium

91,22
Zirconium

TcY Zr MoNb
[98]

Techné�um
95,95

Molybdène
88,91
Y�ri um Tellure

127,60

XeI
126,90
Iode Xénon

131,29

Sn
Etain

118,71

Sb
An�moine
121,76

Indium

Cd
Cadmium
112,41 114,82106,42

Ag
Argent
107,87

Mc
Moscovium

[288] [293]
Livermorium

Lv

208,98

[289]
Flérovium

Fl
[285]

Copernicium

Cn Nh
Nihonium
[286]

Ts
Tennesse
[294] [294]

Organesson

Og

[209] [210] [222]
Iridium
192,22

Radon

Rn
200,59
Mercure

Hg Tl
Polonium

Po
Astate

AtPb
Bismuth

Bi
Thallium

207,20
Plomb

204,38

Au
Or

196,97

Hf
Hafnium
158,49

Lu
Lutécium
174,97

W
Tungstène
183,84

Ta
Tantale
180,95

Os
Osmium
190,23

Re
Rhénium
186,21

Pt
Pla�ne
195,08

Ir

Rf Db Sg Bh Hs Mt

Cs Ba
Césium Baryum

Roentgenium
[262] [267] [268] [271] [272] [277] [276] [281] [280]

Ds Rg
Lawrencium Rutherfordium Dubnium Seaborgium Bohrium Hassium Meitnérium Darmstad�umFrancium Radium

[223] [226]

132,91 137,33

Fr Ra

La

Lr

138,91 140,12 140,91 144,24

Tb Dy Ho
Europium Gadolinium Terbium Dysprosium HolmiumLanthane Cérium Praséodyme Néodyme Prométhium Samarium

Ce Pr Nd Pm Sm
168,93 173,05[145] 150,36 151,96 157,35 158,93 162,50

Tm Yb
167,26

Er
Thulium Y�erb iumErbium

Eu Gd
164,93

Bk Cf Es FmAc Th Pa U Np Pu
Thorium Protac�nium Uranium Neptunium Plutonium Américium Curium

Am Cm
[258] [259]

Rubidium

[243] [247] [247] [251] [252] [257][227] 232,04 231,04 238,03 [237] [244]
Berkélium Californium Einsteinium Fermium Mendélévium Nobélium

Md No
Ac�nium

13 14 15 16 17

18

3 4 5 6 7 8 9 10 11

14,01
Azote

12,01
Carbone

He
Hélium

Les familles (ou groupes principaux) portent les noms suivants :

(( ))1  Ia Alcalins (sauf H) (( ))16  VIa Sulfurides
(( ))2  IIa Alcalino-terreux (( ))17  VIIa Halogènes
(( ))13  IIIa Terreux (( ))18  VIIIa Gaz nobles
(( ))14  IVa Carbonides 3 à 10

(( ))Ib à VIIIb
Métaux de transition

(( ))15  Va Azotides
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 1   Rappels théoriques

1.3	 Masse des atomes et des molécules ; unité de masse 
atomique

Les masses des atomes et des molécules exprimées en kg sont extrêmement petites.
Exemples : m = × −1 9926467 10  kgC

26
6

12 ,

m = × −7 3046825 10  kgC O
26

6
12

8
16

2
,

a)	 Définition de l’unité de masse atomique (u)

(( ))== == ×× −−1 u 1
12

1 660538921 73 10  kgC
27

6
12m ,,

Par conséquent :    12 uC6
12m = exactement.

Autre exemple : m =
×

×
=

−

−
2 6560179 10

1 660538921 10
15 994915 uO

26

278
16  

,  
,

,   .

La masse d’une molécule est simplement la somme des masses de ses atomes :

masse moléculaire = somme des masses atomiques

b)	 Isotopes et masse atomique pondérée

La masse d’un élément correspondant à un mélange naturel d’isotopes est la moyenne des 
masses des isotopes, pondérées par leurs abondances relatives. C’est la valeur indiquée 
dans le TPE.
Exemple : composition du carbone : ,  %98 93  ( )C6

12  ; ,  %1 07  C6
13( ).

m = × + ×
98 93
100

12 1 07
100

13 003355C  
,

 
,

,  = ,   ,  12 010736 u 12 01 u= .

1.4	 Mole, nombre d’Avogadro, masse molaire

a)	 La mole

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

La mole est l’unité de quantité de matière du système international d’unités (SI). Une 
mole contient exactement ××,,6 02214076 1023ë××,,6 02214076 1023 entités élémentaires. Ce nombre, appelé 
« nombre d’Avogadro », correspond à la valeur numérique de la constante d’Avogadro, 
NA, exprimée en :mol 1−  ,= × −N 6 02214076 10  molA

23 1. Dans les exercices, nous 
arrondirons toutefois NA à × −6 02214 10 mol23 1, .

La quantité de matière exprimée en mol est notée .n
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b)	 Nombre de particules N

La relation entre le nombre de particules N et la quantité de matière n est donnée par :

N n= NA

c)	 Masse molaire M

La masse molaire d’une substance est la masse d’une mole de cette substance. Elle est 
notée M  et s’exprime en g mol 1⋅ − . Sa valeur numérique est la même que celle de la masse 
atomique ou moléculaire correspondante.
Exemple : ,  12 01 g molC

1M = ⋅ −

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

 n m
M

=

En résumé :

N
nombre d’entités

´ NA (mol-1)

¸ NA (mol-1)

n (mol)
quantité de matière

´ M (g ⋅ mol-1)

¸ M (g ⋅ mol-1)

m (g)
masse

d)	Volume molaire d’un gaz Vm

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

V = × ⋅ = ⋅− − −22 41 10 m mol 22 41 L molm
3 3 1 1, ,

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

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

Considérons la réaction de synthèse de l’eau comme exemple :

	 Réactifs	 Produits

( ) ( ) ( )2 2H O H O2 2 2g g g+ →   ( ) ( ) ( )2 2H O H O2 2 2g g g+ →   ( ) ( ) ( )2 2H O H O2 2 2g g g+ →       ( ) ( ) ( )2 2H O H O2 2 2g g g+ →         ( ) ( ) ( )2 2H O H O2 2 2g g g+ →
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 2   Exercices de base

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

→4 atomes H       2 atomes O                      2 atomes O          4 atomes H

2	 Exercices de base

Exercice 1

Le nombre atomique de l’élément uranium est égal à 92. Déterminez le nombre de pro-
tons, d’électrons et de neutrons pour les différents isotopes ,U   U et  U92

234
92

235
92

238 .

Solution

Le nombre atomique Z  de l’uranium étant égal à 92, le nombre de protons p+ et d’électrons 
e− pour les trois isotopes est égal à 92.
Pour l’isotope U92

234 , le nombre de neutrons N  s’obtient à partir du nombre de masse 
234A =  et du nombre atomique 92Z =  :

234 92 142N A Z= − = − =

De même pour U92
235  : 235 92 143N A Z= − = − =

Pour l’isotope U92
238  : 238 92 146N A Z= − = − =

Exercice 2

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

a) b) c) d)

Symbole complet de 
l’isotope

?Fe56

Nombre de protons p+ 38 82

Nombre de neutrons n0 50 30

Nombre d’électrons e- 24

Nombre de masse A 208
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Solution

a) Pour le fer 26Z =  : il possède donc 26 p+et 26 e−.
Comme 56A = , 56 26 30N = − =  : il possède donc 30 neutrons n0.
b) Le nombre de p+ vaut 38. Le nombre d’électrons est donc aussi égal à 38 et 38Z =  
correspond à l’élément strontium.

38 50 88A Z N= + = + = . Il s’agit de l’isotope 88 du strontium  Sr38
88 .

c) Le nombre de p+ vaut 82. Le nombre d’électrons est donc aussi égal à 82.
   82Z =  correspond à l’élément plomb.

208 82 126N A Z= − = − = . Il s’agit de l’isotope 208 du plomb Pb82
208 .

d) Le nombre d’e− étant égal à 24, il en va de même pour le nombre de p+.
   24Z =  correspond à l’élément chrome.

24 30 54A Z N= + = + = . Il s’agit de l’isotope 54 du chrome Cr24
54 .

En résumé :

a) b) c) d)

Symbole de l’isotope Fe26
56 Sr38

88 Pb82
208 Cr24

54

Nombre de protons p+ 26 38 82 24

Nombre de neutrons n0 30 50 126 30

Nombre d’électrons e- 26 38 82 24

Nombre de masse A 56 88 208 54

Exercice 3

Complétez le tableau suivant en vous aidant du TPE :

a) b) c) d)

Symbole Cr24
52 3+

Nombre atomique Z 16 10
Nombre de p+ 25

Charge de l’ion -2 +2
Nombre d’e- 10

Nombre de n0 16 12 30

Solution

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

Le nombre d’électrons est obtenu en soustrayant 3 de 24 étant donné qu’il y a 3 charges 
positives en excès.
Le symbole indique un nombre de masse A de 52 :

  52 24 28N A Z= − = − = . Il y a donc 28 neutrons n0.
b) Le nombre atomique de l’élément recherché est 16 : il s’agit de l’élément soufre S qui 
possède 16 protons .p+

La charge de l’ion étant 2− , il faut compter  16 2 18+ =  électrons .e−

Le nombre de neutrons étant égal à 16, on déduit le nombre de masse
16 16 32A = + =  et le symbole complet est : S16

32 2− .
c) Le nombre atomique de l’élément recherché est 10 : il s’agit de l’élément néon Ne qui 
possède 10 protons .p+

Le nombre d’électrons étant également égal à 10, il s’agit de l’atome neutre de l’élément 
néon.
Le nombre de neutrons n0 étant égal à 12, on déduit le nombre de masse

10 12 22A = + =  et le symbole complet est : .Ne10
22

d) Le nombre de protons  p+ de l’élément étant égal à 25, nous déduisons le nombre ato-
mique aussi égal à 25.
La donnée relative à la charge de l’ion nous permet de déduire le nombre d’électrons qui 
dans ce cas est en défaut : 25 nombre d’électrons−  =  2+ . Le nombre d’électrons est par 
conséquent égal à 23.
La somme du nombre de  p+ et du nombre de neutrons  n0 nous donne le nombre de masse 
:  25 30 55= + =A A . Le symbole complet pour cet ion est donc : Mn25

55 2+.
En résumé :

Symbole de l’isotope Cr24
52 3+ −−S16

32 2 Ne10
22 ++Mn25

55 2

Nombre atomique Z 24 16 10 25

Nombre de p+ 24 16 10 25

Charge de l’ion +3 -2 0 +2

Nombre d’e- 21 18 10 23

Nombre de n0 28 16 12 30

Exercice 4

Le deutérium H1
2  est un isotope naturel stable de l’hydrogène. Déterminez le nombre 

total d’électrons, de protons et de neutrons dans une molécule de sulfure d’hydrogène 
deutérée H S1

2
2 16

34 .
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Solution

Pour chacun des atomes de deutérium nous avons 1 proton et 1 électron et pour le soufre 
nous avons  16 protons et 16 électrons.
Total : 18 protons et 18 électrons.
Nombre total de neutrons :
2 fois 1 pour les atomes de deutérium et 34 16( )−   18=  pour le soufre donc 20.

Exercice 5

Les fruits des marronniers communs (aesculus hippocastanum) consistent en capsules 
vertes dotées de pointes renfermant en général une seule grosse graine brune et luisante, 
toxique, le marron d’Inde. La chair des marrons contient différentes saponines dont  
l’α -hédérine constituée de 65 56 %,  de carbone, 8 88,  %  d’hydrogène et d’oxygène. La 
masse molaire de cette substance, qui est également contenue dans les feuilles de lierre, 
est égale à 751 07 g mol 1⋅ −, .
a) Déterminez la formule moléculaire de ce composé.
b) Calculez le nombre d’atomes d’oxygène présents dans un échantillon d’α -hédérine 
de masse égale à 30 0 g, .

Solution

a) 751 07 g molC H O
1

x Y z
= ⋅ −,M

Calcul de la masse de carbone par mol de α -hédérine : 751 07 g 65 56
100

492 40 gC = × =,
,

,m

Nombre de mol de carbone par mol de composé : 492 40 g
12 01 g mol

41 00C 1=
⋅

=−
,

,
,n  mol et 

donc x 41=
Calcul de la masse d’hydrogène par mol de α -hédérine : 751 07 g 8 88

100
66 70 gH = × =,

,
,  m

Nombre de mol d’hydrogène par mol de composé : 66 70 g
1 01 g mol

66 0H 1=
⋅

=−
,

,
,n  mol et 

donc y 66=
La masse d’oxygène vaut : 751 07 492 40 66 70 191 97 g− − =, , , ,  

Nombre de mol d’oxygène par mol de composé : 191 97 g
16 00 g mol

11 998O 1=
⋅

=−
,

,
,n  mol et 

donc z 12=
La formule moléculaire de l’ α -hédérine est donc C H O41 66 12

b) 30 0
751 07

 6 02214 10 2 405 10  moléculesC H O
23 22

41 66 12
= × × = ×

,
,

, ,N

12 2 405 10 2 89 10  atomesO
22 23= × × = ×, ,N
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 2   Exercices de base

Exercice 6

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

Isotope 
stable Ca20

40 Ca20
42 Ca20

43 Ca20
44 Ca20

46 Ca20
48  

(radioactif)

Masse 
atomique

(u)
,39 962591 ,41 958618 ,42 958767 ,43 955481 ,45 953693 ,47 952534

Abondance 
(%) ,96 941 ,0 647 ,0 135 ,2 086 ,0 004 ,0 187

Solution

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

m = × + × + × +39 962591 96 941
100

41 958618 0 647
100

42 958767 0 135
100Ca ,

,
,

,
  ,

,
   

× +43 955481 2 086
100

,
,  × + ×45 953693 0 004

100
47 952534 0 187

100
,

,
  ,

,

,  40 078 uCam =

La valeur ainsi obtenue pour la masse atomique de l’élément calcium est proche de celle 
de l’isotope le plus abondant Ca20

40 .

Exercice 7

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

Isotope stable Ne10
20 Ne10

21 Ne10
22

Masse atomique (u) ,19 992440 ,20 993847

Abondance relative (%) ,90 48 ,0 27

Solution

Pour obtenir l’abondance de l’isotope Ne10
22 , nous calculons la différence :

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

m= × + × + ×20 180046 19 992440 90 48
100

20 993847 0 27
100

9 25
100Ne10

22, ,
,

,
, ,

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

m
( )

=
− × − × ×20 180046 19 992440 90 48

100
20 993847 0 27

100
100

9 25Ne10
22

, ,
,

,
,

,

,   ,  21 991383 u 21 99 uNe10
22m = =

Exercice 8

La bouillie bordelaise est un fongicide préparé à base de chaux éteinte (ou hydroxyde 
de calcium) de formule Ca OH 2( )  et de sulfate de cuivre pentahydraté de formule 
CuSO 5H O4 2⋅ . Ces deux substances sont dissoutes dans un volume donné d’eau. 
Calculez la masse moléculaire de ces deux composés.

Solution

Dans les exercices de ce type, nous utilisons toujours, sauf mention contraire, les masses 
atomiques moyennes (fournies dans le TPE) vu que ces composés sont constitués d’un 
mélange naturel d’isotopes.
m m m m , , , ,  = + × + × = + × + × =( ) 2 2 40 08 2 16 00 2 1 01 74 10 uCa OH Ca O H2
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 2   Exercices de base

Pour le calcul de CuSO 5H O4 2⋅m , il faut tenir compte du fait que le point dans la formule ne 
correspond pas à une multiplication, mais au nombre de molécules d’eau présentes par 
« entité » de CuSO4 au sein de la structure cristalline de ce solide.
m m m m m m= + + × + × + ×⋅ 4 10 5CuSO 5H O Cu S O H O4 2

 m = + + × + × =⋅ 63 55 32 07 9 16 00 10 1 01 249 72 uCuSO 5H O4 2
, , , , ,  

Exercice 9

Calculez la quantité de matière correspondant à ×150 0 1024,  atomes d’or.

Solution

n N
= =

×
×

=
N

150 0 10
6 02214 10

249 08 molAu
A

24

23
,

,
,

En tenant compte des chiffres significatifs correspondant à la donnée, nous arrondissons le 
résultat à 4 chiffres significatifs :   ,  249 1 molAun =

Exercice 10

Calculez les masses molaires pour les composés suivants :
a) Le dichlorodifluorométhane de formule CCl F2 2.
b) La caféine de formule C H N O8 10 4 2.

Solution

a) M M M M= + × + ×2 2CCl F C Cl F2 2

M , , ,= ⋅ + × ⋅ + × ⋅− − −12 01 g mol 2 35 45 g mol 2 19 00 g molCCl F
1 1 1

2 2

,120 91 g molCCl F
1

2 2
M = ⋅ −

b) C H N O8 10 4 2
M = M M M M× + × + × + ×8 10 4 2C H N O

M = × ⋅ + × ⋅ + × ⋅ + × ⋅− − − − 8 12 01 g mol 10 1 01 g mol 4 14 01 g mol 2 16 00 g molC H N O
1 1 1 1

8 10 4 2
, , , ,

M = × ⋅ + × ⋅ + × ⋅ + × ⋅− − − − 8 12 01 g mol 10 1 01 g mol 4 14 01 g mol 2 16 00 g molC H N O
1 1 1 1

8 10 4 2
, , , ,

,194 22 g molC H N O
1

8 10 4 2
M = ⋅ −

Exercice 11

Calculez le nombre de molécules de méthane CH4 correspondant à ,4 50 mol ainsi que 
le volume occupé par ce gaz dans les conditions normales de température et de pression 

.( )CNTP

Solution

N , , ,= × = × ×4 50 N 4 50 6 02214 10CH A
23

4
 =  ×2 710 10  molécules24,

Tenant compte du nombre de chiffres significatifs de la quantité de matière, nous arrondis-
sons ce nombre de molécules : CH4

N  =  ×2 71 10  molécules CH24
4, .
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Le volume occupé par une mole de CH4 dans les conditions CNTP étant égal à 
,22 41 L molm

1V = ⋅ − , nous aurons pour ,  4 50 mol :

V V, ,   ,   ,= × = × ⋅ =−4 50 4 50 mol 22 41 L mol 100 845 Lm
1

Ce qui donne en tenant compte des chiffres significatifs :  101 LV =

Exercice 12

Quelle quantité de matière est contenue dans un échantillon de carbonate de magnésium 
de masse ,  454 0 g ?

Solution

La formule du carbonate de magnésium est .MgCO3
La masse molaire du carbonate de magnésium vaut :

 M = + + × = ⋅ −24 31 12 01 3 16 00 84 32 g molMgCO
1

3
  ,     ,     ,     ,  

La quantité de matière correspondant à la masse de l’échantillon ,  454 0 gMgCO3
m =  est 

obtenue en divisant cette masse par la masse molaire du carbonate de magnésium :

   
,  

,
454 0 g

84 32 g molMgCO
MgCO

MgCO
13

3

3

n
m
M

= =
⋅ −

MgCO3
n  ,   ,  5 3843 mol 5 384 mol= = *

Exercice 13

L’émail dentaire correspond à la partie externe 
et particulièrement dure de la dent. Il est consti-
tué de ,  %96 0  de matière minérale, presque 
essentiellement d’hydroxyapatite de formule 

.Ca PO OH  5 4 3( ) ( ) La masse moyenne d’une 
molaire inférieure étant de ,  2 1 g et l’émail repré-
sentant ,  %95 0  de la masse de la dent, calculez 
le pourcentage en masse de calcium ainsi que le 
nombre d’ions calcium présents dans une molaire 
inférieure.

* Pour ne pas alourdir la suite du texte, nous indiquerons à partir d’ici systématiquement les réponses finales 
arrondies en tenant compte des chiffres significatifs des données de l’énoncé de l’exercice, sans nécessairement 
le mentionner explicitement. Dans les réponses intermédiaires, nous conserverons un chiffre supplémentaire.
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 2   Exercices de base

Solution

Masse d’hydroxyapatite pour une molaire inférieure :

m = × × =( ) ( ) 2 1 0 95 0 96 1 92 gCa PO OH5 4 3
, , , ,

Masse molaire de l’hydroxyapatite :

M M M M M= × + × + × +( ) ( ) 5 3 13Ca PO OH Ca P O H5 4 3

,502 32 g mol 1= ⋅ −

Quantité de matière d’hydroxyapatite correspondante :

,
,

1 92 g
502 32 g mol

   Ca PO OH
Ca PO OH

Ca PO OH
15 4 3

5 4 3

5 4 3

n
m

M
= =

⋅( )
( )

( )
( )

( )

( )
−

n = ×( ) ( )
−3 822 10 molCa PO OH

3
5 4 3

,

En tenant compte de l’indice 5 dans la formule nous obtenons :

 n n , ,= × = × × = ×( ) ( )
− −5 5 3 822 10 mol 1 911 10  molCa Ca PO OH

3 2
5 4 3

La masse de calcium et son pourcentage massique se calculent de la manière suivante : 

m = × × ⋅ = ×− − −1 911 10 mol 40 08 g mol 7 659 10 gCa
2 1 1, , ,

Pourcentage massique : 
m

mtotale molaire
× =

×
× =

( )

−
100 7 659 10 g

2 1 g
100 36 %Ca

  1 

1,
,

Nombre d’ions calcium :

=+ +N nCa Ca2 2   = × × × = ×− −, , ,N 1 911 10 mol 6 02214 10 mol 1 15 10A
2 23 1 22

N = ×+ 1 2 10Ca
22

2 ,

Exercice 14

Vous disposez d’un échantillon de ,  29 6 mL d’éthanol de formule C H OH2 5 . Il s’agit 
d’un liquide de masse volumique ,  ρ = ⋅ −0 789 g mLC H OH

1
2 5

.
a) Calculez la quantité de matière présente dans cet échantillon ainsi que le nombre de 
molécules d’éthanol.
b) Combien d’atomes de carbone cet échantillon contient-il ?
c) Calculez la masse d’une molécule d’éthanol exprimée en kg.

Solution

a) Calcul de la masse de cet échantillon d’éthanol :

m V    ,   ,  = ρ = ⋅ ×−0 789 g mL 29 6 mLC H OH C H OH C H OH
1

2 5 2 5 2 5

,  23 35 gC H OH2 5
m =



Chapitre 1 • Atomes, molécules et concepts quantitatifs fondamentaux

14

Calcul de la masse molaire de l’éthanol :

M = × + × + + = ⋅ −2 12 01 5 1 01 16 00 1 01 46 08 g molC H OH
1

2 5
, , , , ,

La quantité de matière s’obtient en calculant le rapport de la masse et de la masse molaire :

 C H OH
C H OH

C H OH
2 5

2 5

2 5

n
m
M

=  =  ,
,

,
23 35 g

46 08 g mol
0 5067 mol1⋅

=−

En arrondissant : ,  0 507 molC H OH2 5
n =

Le nombre de molécules d’éthanol s’obtient en multipliant cette quantité de matière par la 
constante d’Avogadro :

= = × × −N 0 5067 mol 6 02214 10 molC H OH C H OH A
23 1

2 5 2 5
, ,N n

3 051 10 molécules 3 05 10  moléculesC H OH
23 23

2 5
, ,= × = ×N

b) Comme chaque molécule d’éthanol comporte 2 atomes de carbone, le nombre d’atomes 
de carbone total de l’échantillon correspond au nombre de molécules de C H OH2 5  multiplié 
par 2 :

CN = × = × × = ×2 2 3 051 10 6 10 10  atomesC H OH
23 23

2 5
, ,N

c) Calcul de la masse d’une molécule d’éthanol C H OH2 5

m =
×

= × = ×− −  23 35 g
3 051 10

7 653 10 g 7 65 10 kgmolécule C H OH 23
23  26 

2 5

,
,

, ,

On peut aussi diviser la masse molaire par la constante d’Avogadro pour obtenir la masse 
d’une molécule d’éthanol :

m
M

= =
⋅

×

−

−N
46 08 g mol

6 02214 10  molmolécule C H OH
C H OH

A

1

23 12 5
2 5 ,

,

m = × = ×− −7 65 10 g 7 65 10 kgmolécule C H OH
23 26 

2 5
, ,

On peut aussi calculer cette masse en multipliant la masse moléculaire par 
( ) × −1 660538921 73 10 kg27 ,

 m = × × = ×− −46 08 1 660538921 10 7 65 10  kgmolécule C H OH
27 26

2 5
, , ,

Exercice 15

Écrivez et pondérez les équations chimiques pour les réactions suivantes :
a) Lors de la combustion de l’octane liquide C H8 18, il se forme du dioxyde de carbone 
gazeux et de l’eau également à l’état gazeux.
b) La nitroglycérine est un composé hautement instable de formule C H N O3 5 3 9 qui peut 
se décomposer très rapidement en quatre types de gaz : du diazote N2, du monoxyde de 
carbone CO, du dioxygène O2 et de la vapeur d’eau H O2 .
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 2   Exercices de base

Solution

a) Rappelons tout d’abord qu’une réaction de combustion n’est rien d’autre qu’une réaction 
d’oxydation en présence de dioxygène. On peut donc écrire :

C H  O CO  H O8 18 2 2 2+ → +

Étant donné que l’octane contient 8 atomes C et 18 atomes H, il faudra former 8 molécules 
de CO2 et 9 molécules de H O2  pour respecter la conservation du nombre de ces atomes.
Nous additionnons à présent le nombre d’atomes d’O dans les produits de la réaction : 

× + =8 2 9 25. Il faudra donc 25
2

 molécules de O2, étant donné que chaque molécule de 

O2 apporte 2 atomes O. L’équation pondérée est donc la suivante : 

+ → +C H 25
2

 O 8 CO 9 H O8 18 2 2 2

On pourra finalement multiplier tous les coefficients par 2 afin d’éviter le coefficient stœ-
chiométrique fractionnaire. Nous indiquons également les états d’agrégation :

+ → +( ) ( )( ) ( )2 25 16 18 C H  O  CO  H Ol g g l8 18 2 2 2

b) Écrivons les formules chimiques pour le réactif et les produits et comptons le nombre 
d’atomes pour chaque élément :

C H N O                                             CO H O N O3 5 3 9 2 2 2→ + + +

	 3 C, 5 H, 3 ,   N 9 O	     ,    ,    ,   1 C 2 H 2 N 4 O

Concentrons-nous d’abord sur les éléments qui n’interviennent que dans un (ici le) réactif 
et un seul produit : le carbone ,C  l’azote N et l’hydrogène .H  Commençons par pondérer 
N : nous multiplions par trois le nombre de N2 formé et donc par 2 le réactif C H N O3 5 3 9 :

 2 3C H N O                                       CO H O  N O3 5 3 9 2 2 2→ + + +

	 6 C, 10 H, 6 ,   N 18 O	   ,    , ,  6 N1 C 2 H 4 O

À présent, pour pondérer les atomes C et H en tenant compte du coefficient 2 que nous 
avons introduit au niveau du réactif, nous multiplions par 6 le nombre de molécules de CO 
et par 5 le nombre de molécules de H O2  :

 2 6 5 3C H N O                                            CO  H O  N O3 5 3 9 2 2 2→ + + +

	 6 C, 10 H, 6 ,   N 18 O	 6 C, 10 H, 6 N, 13 O

Il reste à pondérer l’oxygène en introduisant le coefficient 7
2

 devant O2 :

→ + + +2 6 5 3 7
2

C H N O CO  H O  N O3 5 3 9 2 2 2                                             

	 6 C, 10 H, 6 N, 18 O	 6 C, 10 H, 6 N, 18 O


