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Consignes générales concernant les travaux 

pratiques 

 

Les travaux pratiques, (souvent abrégés TP), ont pour objectif principal de faciliter 

l'apprentissage concret, mettant particulièrement l'accent sur la réalisation d'expériences visant 

à vérifier et enrichir les connaissances acquises lors des cours théoriques et des travaux dirigés. 

Ils constituent une mise en pratique de la méthode scientifique, impliquant la conception d'un 

protocole expérimental, l'interprétation des résultats. Ce polycopié des travaux pratiques 

d’atomistique et de liaisons chimiques a été conçu spécialement pour les étudiants de la 

première année(S1) du tronc commun BCG. Ce sont des TPs qui peuvent également être 

destinés pour d’autres filières et d’autres spécialités. 

I- Consignes importantes concernant les travaux pratiques 

Les travaux pratiques font l'objet d'un contrôle continu et donnent lieu à une note. Cette note 

est délivrée au vu d'un rapport qui doit être remis à la fin de la séance du T.P. 

Notez bien que : 

 La présence de chaque étudiant à toutes les séances est obligatoire. La première absence 

si elle est justifiée, pourra être rattrapée. 

 Toute absence non justifiée sera systématiquement sanctionnée par une note nulle. 

 Deux absences non justifiées seront éliminatoires. 

 La justification de l'absence se fera auprès du responsable du T.P. par présentation dans 

48 heures de certificat médical en cas de maladie, accompagné d'une lettre explicative 

mentionnant le nom et le prénom de l'étudiant, sa section et son numéro de groupe du 

T.P., son numéro de binôme et la manipulation non effectuée. 

 Il ne sera accepté aucun changement de binôme ou de groupe. 

 Les étudiants doivent ramener le polycopié de TP de chimie à chaque séance de TP.  

 Les étudiants doivent remettre un compte rendu pour chaque TP. Une note de zéro sera 

attribuée pour les étudiants qui ne remettront pas leurs comptes rendus 

  



II- Conseils pour la rédaction d'un compte rendu 

Il est évident que si vous ne préparez pas votre manipulation, avant de venir en salle de T.P., le 

travail que vous ferez n'aura pour vous aucune signification et il vous sera impossible de 

remettre votre rapport. De plus certaines manipulations sont longues, vous ne pouvez les 

effectuer dans le temps prévu que si vous les avez préparées. 

A la fin de chaque T.P. un rapport sera exigé et dans lequel doit être mentionné : 

- Les noms et les prénoms des étudiants qui ont effectué la manipulation. 

- Le groupe auquel appartient le binôme. 

- La date à laquelle la manipulation a été effectuée. 

- Le titre de la manipulation. 

Les comptes rendus doivent être clair et rédigés selon le schéma suivant :  

 Introduction : L’étudiant doit faire une petite introduction de quelques lignes. Il doit 

reprendre quelques définitions et notions théoriques relative à la compréhension de la 

manipulation.  

 But du TP : L’étudiant doit expliquer en quelques lignes l’objectif visé par chaque 

manipulation. 

 Résumé du mode opératoire : L'étudiant doit présenter de façon extrêmement 

compréhensible le déroulement de la manipulation, tout en évitant de reproduire le texte 

du polycopié.  

 Présentation des résultats : Il s'agit de la section principale du rapport, englobant les 

résultats de la séance pratique ainsi que leurs interprétations. L'étudiant doit adresser 

toutes les questions qui lui sont soumises. 

 Conclusion : Dans cette partie, l'étudiant doit résumer succinctement les résultats et les 

commentaires obtenus en faisant ressortir les résultats essentiels. 

 

 

  



Rappels et notions fondamentales sur la matière 

La matière, de nature discontinue, peut être décrite à deux niveaux, macroscopique qui 

concerne la partie observable et mesurable à notre échelle et microscopique qui concerne les 

particules réelles. Elle est formée à partir de grains élémentaires appelés atomes qui différent 

par leurs structures et leurs masses. Ils sont eux-mêmes fragmentés en petites particules : les 

électrons, les protons et les neutrons, ces derniers sont les mêmes quel que soit la substance ou 

la matière considérée.  

Chaque atome possède des propriétés spécifiques qui sont organisées et classées de manière 

systématique dans le tableau périodique des éléments. Ce tableau permet de visualiser les 

tendances et les similitudes dans les propriétés chimiques et physiques des différents éléments. 

Chaque case dans le tableau périodique représente un élément chimique unique, identifié par 

son symbole chimique. 

 

En effet l’atome n’existe pas souvent à l’état libre, il s’associe avec d’autres éléments pour 

former des molécules. On a des molécules : diatomiques (H2, O2, NaCl…….etc) et des 

molécules polyatomiques (H2O, H2SO4,……..etc) 

Dans la nature, à part les gaz rares, très peu de corps sont formés d’atomes isolés. Dans la 

plupart des corps qui nous entourent, les atomes sont liés les uns aux autres pour former des 

molécules dont l’énergie est plus faible que celle des atomes qui les constituent. La molécule 

est le résultat d’un assemblage d’atomes (2 ou plusieurs), liés entre eux par des liaisons 

chimiques. Ces liaisons se forment par l’intermédiaire des électrons de valence. Leur nature 

dépend essentiellement de l’électronégativité des atomes qui est définie comme la tendance de 

l’atome à attirer les électrons de la liaison. On distinguera ainsi :  

• La liaison covalente : liaison entre atomes d’électronégativités voisines.  

• La liaison ionique : liaison entre atomes d’électronégativités très différentes.  

• La liaison métallique : l'attraction électrostatique qui existe entre des cations 

métalliques relativement immobiles et des électrons délocalisés. 

 Par ailleurs, entre les molécules, existent des liaisons plus faibles comme les liaisons de Van 

der Waals qui assurent la cohésion des liquides et des solides. Il existe un autre type de liaison 

appelé liaison par pont hydrogène qui peut être intermoléculaire ou intramoléculaire. 

 

 

 

 



Tp1 : Conception et étude des propriétés 

spécifiques des atomes dans le tableau 

périodique 
Objectifs : 

 (Re)Construire le tableau de classification périodique des éléments selon la méthode 

historique de Mendeleiev. 

 Construire le tableau de classification périodique des éléments selon la méthode 

"moderne". 

 Élaborer la classification périodique des éléments en se basant sur leur structure 

électronique ainsi que sur le nombre d'électrons de valence. 

 Étude de certaines propriétés spécifiques des atomes dans le tableau périodique. 

 

La classification périodique des éléments 

 1- La classification périodique des éléments : L'approche méthodique de 

Mendeleïev 

Le tableau périodique (TP) est un outil indispensable en chimie. Il contient des données 

spécifiques à chacun des éléments chimiques. Son organisation permet de dégager les propriétés 

physico-chimiques semblables à différents éléments chimiques. La paternité du tableau 

périodique est attribuée à Dimitri Ivanovitch Mendeleïev mais il est l’aboutissement du travail 

de nombreux chimistes du XVIIIème et du XIXème siècle. 

 En 1867, Mendeleïev est professeur de Chimie minérale à l'université de Saint Petersburg, et 

depuis plusieurs années, il prépare des fiches pour chaque élément, consignant sa masse 

atomique molaire et les formules des principales combinaisons chimiques auxquelles il 

participe. 

En les rangeant par masses atomiques croissantes, il remarque une évolution régulière de leurs 

propriétés, et surtout le fait que, à intervalles fixes, ces propriétés se répètent de manière 

séquentielle. C'est ainsi qu'il conçoit l'idée de créer un tableau périodique. 

 

1.1. À partir du texte ci-dessus, identifier les deux critères qui ont permis à Mendeleïev de 

classer les éléments et d'établir une périodicité. 

1.2. Classer les éléments ci-dessous dans un tableau en utilisant les 2 critères relevés. 



 

 

 

 

 

 

 

 

2- La classification périodique des éléments selon la méthode "moderne". 

Au début du XX ème siècle, la révolution de la physique et les découvertes dans le domaine de 

la structure de la matière ont induit, pour le classement des éléments, la recherche d'une variable 

indépendante, autre que les propriétés chimiques. 

On sait que pour chaque espèce atomique, le numéro d'ordre dans le tableau périodique se 

confond avec son numéro atomique. 

Ce changement de variable est capital, car à partir de ce moment on s'est détourné de la 

périodicité liée à des propriétés chimiques des atomes, pour passer à une périodicité concernant 

leur structure physique, intime. 

La forme actuelle du tableau périodique a été retenue en 1988. Elle prend en compte la structure 

du cortège électronique. Les éléments d'une même colonne retrouvent le même nombre 

d'électrons sur leur dernière couche. 

2.1. Retrouver à l'aide du texte ci-dessus les deux critères utilisés pour classer les éléments 

actuellement. 

2.2. Classer les éléments précédents dans un tableau en utilisant les 2 critères relevés. 

2.3. Quelle est la différence entre la structure du tableau historique de Mendeleïev et la 

classification actuelle ? 

 

 

 

 

 

 

 

aluminium azote  béryllium  bore  

carbone chlore  fluor  hydrogène  

lithium magnésium  oxygène phosphore 

silicium sodium  soufre  brome   

 

http://d.ruze.free.fr/c2dtp/tp4/classper/partie%202.HTM


Etude du quelques propriétés spécifiques des 

atomes dans le tableau périodique. 

 

La classification périodique des éléments découle des similitudes entre les propriétés 

chimiques des éléments. Le TP englobe 118 éléments classés de gauche à droite selon un ordre 

croissant de numéro atomique Z, composé de 7 lignes horizontales, appelées périodes, et de 18 

colonnes, nommées familles ou groupes.  

Dans cette partie, nous allons présenter l’évolution de quelques propriétés atomiques au sein de 

la classification périodique.  

Colonnes ou familles : 

Les colonnes correspondent aux groupes ; elles rassemblent les éléments ayant le même nombre 

d’électrons sur la couche externe, c’est-à-dire ayant des propriétés chimiques analogues. Dans 

une colonne, le numéro atomique Z croit de haut en bas.  

Lignes ou périodes  

La ligne ou période correspond à une couche électronique identifiée par son nombre quantique 

principal noté n. Dans une période, Le numéro atomique Z croit de gauche à droite.  

 

I. configurations électroniques 

Les propriétés de l’atome dépendent particulièrement de sa configuration électronique externe, 

à savoir les électrons de la couche externe. 

 

On considère les 20 éléments chimiques cités dans le tableau ci-dessous :  

1. Donner la configuration électronique, la période et le groupe des éléments soulignés. 

 

Al 18Ar 5B Be 35Br 

C Cl 9F H 2He 

K 3Li 12Mg 7N Na 

Ne O P 16S 14Si 



 

2-Compléter alors le tableau périodique sssuivant : 

 

 

II. Energie d’ionisation 

1) Première ionisation 

1- a) Rappeler la définition de l’énergie de première ionisation. 

Analyse selon une ligne 

1-b) Effectuez une recherche sur internet et compléter le tableau ci-dessous correspondant aux 

atomes de la seconde période. 

Atomes Li Be B C N O F Ne 

EI1 

(KJ/mol) 

        

 

1-c) Quelle est l’évolution de l’énergie de première ionisation au sein d’une ligne ? Commenter 

Analyse selon une colonne 

1-d) Effectuez une recherche sur internet et compléter le tableau ci-dessous correspondant aux 

atomes de la 17ème colonne (famille des halogènes). 

Atomes EI1 (KJ/mol) 

F  

Cl  

Br  

I  

At  

 

1-e) Quelle est l’évolution de l’énergie de première ionisation au sein d’une colonne ?  

1H   

 4Be   6C  8O  10Ne 

11Na            13Al  15P  17Cl  

19K                  



2) Autres ionisations 

2- a) Définition 

A part l’atome d’hydrogène, tous les atomes possèdent un nombre d’électrons supérieur à un : 

il est donc possible de leur arracher plus d’un électron. On définit alors des énergies d’ionisation 

successives : 

                2ème ionisation:           X+
(g)  → X2+

(g)  + 1e-            →    E2                     

     3ème ionisation:           X2+
(g) → X3+

(g)  + 1e-            →     E3 

 

2-b) Effectuez une recherche sur internet et compléter le tableau ci-dessous correspondant à 

l’atome de carbone (en kJ/mol) 

 

. 

 

2-c) Expliquer l’évolution des énergies d’ionisation successives pour cet atome 

3-Applications 

3-a) L’énergie de première ionisation du néon vaut : EI1 = 21,5 eV. Donner sa valeur en kJ/mol. 

3-b) Le cation obtenu est-il plus stable que l’atome initial ? Justifier. 

3-c) L’énergie de première ionisation du néon est la plus élevée des énergies de première 

ionisation des atomes de la seconde période. Proposer une justification simple. 

Données : 1 eV = 1,6.10-19 J ; NA= 6,02.1023mol-1. 

III. Electronégativité 

a) Rappeler la définition de l’électronégativité et donner l’expression de l’électronégativité de 

Mulliken. 

b) Faire une recherche sur internet et compléter le tableau ci-dessous correspondant aux atomes 

de sodium et de chlore : 

Atomes EI1 (KJ/mol) EI EI1(eV) A.AE(KJ/mol) A.AE (eV) 

     

     

c) A quelles familles appartiennent ces deux atomes ? 

d) Déterminer leur électronégativité de Mulliken. 

e) Quelle est l’évolution de électronégativité au sein d’une ligne ?  

 

 

 

EI1 EI2 EI3 

   



IV. Le rayon atomique  

Le tableau suivant donne : le rayon de covalence et le rayon ionique (en A°) et les énergies de 

première ionisation (E.I.1) et de deuxième ionisation (E.I.2) en KJ mol-1 des 4 premiers 

alcalins. 

 

1) Rappeler l’expression des rayons des orbites permises pour l’électron des atomes 

hydrogénoïdes obtenue dans le modèle de Bohr. 

2) Quel lien qualitatif peut-on faire entre le rayon atomique et l’énergie de première 

ionisation ? 



 



TP2 : Modèle moléculaire (construction de 

quelques molécules courantes) 
 

Objectifs            

  Utilisation des modèles moléculaires 

 Construction de quelques molécules courantes  

 Chercher la représentation de Lewis de quelques molécules simples et construire leur 

modèle éclaté (avec les liaisons chimiques représentées). 

 Déterminer le type VSEPR et la géométrie des molécules  

 

I. Rappels 

1- Formule brute, développée et semi-développée  

1.1- La formule brute 

  La formule brute d’une molécule indique la nature et le nombre des atomes qui la 

constituent. Chaque atome est représenté par son symbole chimique et le nombre de fois que 

l’atome apparaît dans la molécule est indiqué en indice à droite du symbole. 

Exemple : N2H4CO   contient 2 atomes d’azote, 4 atomes d’hydrogène, 1 atome de carbone et 

1 atome d’oxygène. 

1.2- La formule développée 

 La formule développée d’une molécule indique l’enchaînement des atomes qui la 

constituent. Chaque atome est représenté par son symbole chimique et toutes les liaisons entre 

les atomes sont représentées par des traits. 

Exemple : Urée 

 

 

 



 

1.3- La formule semi-développée 

 La formule semi-développée d’une molécule indique l’enchaînement des atomes qui la 

constituent. Les liaisons impliquant un atome d’hydrogène ne sont pas représentées. Le nombre 

d’atomes d’hydrogène est précisé par un indice à droite du symbole H.  

Exemple : Urée  

 

 

 

 

2-Theorie De Lewis (1916) 

2.1 – La règle de l’octet 

La théorie de Lewis est basée sur la règle de l’octet, qui stipule que chaque atome 

cherche à acquérir la configuration électronique du gaz rare le plus proche dans le tableau 

périodique. En conséquence, chaque atome partage un électron (ou des électrons) célibataire(s) 

avec un autre atome afin de compléter sa couche électronique externe, donnant ainsi lieu à la 

formation de liaisons chimiques. La paire d'électrons ainsi formée assure la liaison entre les 

deux atomes et elle est partagée entre eux.  

Le nombre de liaisons qu'un atome peut former correspond au nombre d'électrons 

manquants dans sa couche externe pour atteindre une configuration électronique stable, soit en 

formant une paire (duet) d'électrons ou en atteignant une configuration de huit électrons (octet). 

Il se peut que les deux électrons de la liaison soient fournis par un seul atome (donneur), l’autre 

atome sera l’accepteur, dans ce cas on parle d’une liaison de covalence dative ou liaison de 

coordination.  

2.2 – La représentation de Lewis  

La représentation de Lewis schématise la structure électronique externe, ou couche de valence 

d’un atome.  

On représente par :  

 Des tirets (—) les électrons appariés ou doublet libre 



  Des points (•) les électrons célibataires. 

  Un rectangle (Lacune électronique) case quantique vide.  

La formule de Lewis représente une molécule en mettant en évidence tous les doublets 

d'électrons, incluant à la fois ceux impliqués dans les liaisons covalentes simples et multiples 

(appelés doublets liants) et ceux qui ne participent pas à ces liaisons (appelés doublets non liants) 

La formule de Lewis diffère de la formule développée en incluant la représentation des doublets 

non liants.  

 

3– Théorie de la répulsion des paires électroniques des couches de valence (V.S.E.P.R.) – 

Règle de GILLESPIE (1957) 

C’est une méthode très simple et efficace basée sur le principe de Lewis destinée à 

prédire la géométrie des molécules. La théorie de la répulsion des paires d’électrons de valence 

(VSEPR) énonce comme principe que les doublets liants et les doublets non liants d’électrons 

de valence d’un atome se séparent le plus possible les uns des autres pour minimiser les forces 

de répulsion. Ils vont se placer le plus loin possible les uns des autres sur une sphère centrée sur 

l’atome central A. 

La formulation V.S.S.P.R du composé (molécule) est du type : AXmEn  

A : Atome central. 

X : Atomes ou molécules liés à l’atome A par liaison de covalence et m leur nombre. 

E : doublets libres ou les électrons célibataires et n leur nombre sur la couche de valence 

de l’atome A. 

Les doublets libres et de liaisons adoptent les géométries suivantes autour de l'atome central:  

 Linéaire, si m + n = 2 

 Trigonale plane, si m + n = 3  

 Tétraédrique, si m + n = 4  

  Trigonale bipyramidale, si m + n =5  

  Octaédrique, si m + n = 6 

 

 



 

 

 

 

 

 



 

II. La formule d’une molécule 

1-   L’éthanol a pour formule brute C2H6O. Indiquer dans le tableau les atomes qui constituent 

cette molécule ainsi que leur nombre. 

 

2- L’hydroxyde de cuivre a pour formule brute Cu(OH) 2. Indiquer dans le tableau les atomes 

qui constituent cette molécule ainsi que leur nombre. 

 

 

III. Formules chimiques et modèles moléculaires  

Un modèle moléculaire est une représentation spatiale des molécules. Un modèle compact 

permet de visualiser l'aspect global de la molécule, tandis qu'un modèle éclaté respecte la 

géométrie de la molécule tout en montrant également les liaisons entre ses atomes. Par 

convention on utilise un code de couleurs pour les atomes des modèles moléculaires : carbone 

(noir), oxygène (rouge), hydrogène (blanc), azote (bleu), Chlore (vert), soufre (jaune). Les 

dimensions sont proportionnelles à la taille des atomes. 

Considérons les molécules A, B, et C suivantes : 

                                                                                                                                                                                                                                            

 

 

 

 

 

A 

C 

B 



1- Complétez le tableau suivant :  

Molécule Nombre 

d’atome de C 

Nombre 

d’atome de 

H 

Nombre 

d’atome de 

O 

Nombre 

d’atome de 

N 

Formule 

brute 

A      

B      

C      

 

2-A l’aide de la boîte de modèles moléculaires, construire les molécules A , B et C. 

3-Combien y a-t-il de liaisons simples ? 

4-Pour les trois molécules dessinez leur formule développée. 

 

IV. Représentation d’une molécule 

1-A partir des atomes constituant la diméthylamine (2C, 1N et 7H), construire une nouvelle 

molécule. Cette molécule est l’éthylamine. 

Formule brute  Représentation de 

Lewis  

Formule semi 

développée  

Formule 

développée  

C2H7N    

 

L’éthylamine et le diméthylamine sont des isomères de formule brute C2H7N. 

2-Rechercher sur internet le point de fusion de ces deux molécules. 

3- Est-ce que l’éthylamine et le diméthylamine ont les mêmes propriétés physiques ? 

4- A l’aide de la boîte de modèles moléculaires, construire les différentes molécules possibles 

de formule brute C4H10. Représenter, dans chaque cas, la formule semi-développée. 

5- Reprendre la question 4 avec les isomères de formule brute C2H6O. 

 

V-Représentation de Lewis et géométrie des molécules 

1-Écrire la configuration électronique des atomes suivants : H(Z=1),  C(Z=6), N(Z=7), 

O(Z=8) 

2- Écrire sous forme de cases quantiques la couche de valence.  

3- Donner sous forme Ψn,r,m les nombres quantiques caractéristiques des orbitales de la 

couche de valence. 

4- Donner la représentation de Lewis des molécules suivantes : CH4, NH3, H2O, CO2, HCN. 

5- Construire les molécules ci-dessus. 



6- Sachant que la théorie de la répulsion des paires électroniques des couches de valence 

(V.S.E.P.R.) permet de prévoir la géométrie des molécules à partir de leur formule de Lewis.  

à l’aide de cette théorie, préciser la géométrie des molécules ci-dessus. 

7- Donner l’état d’hybridation des atomes de carbone et d’azote dans les molécules suivantes : 

CH4, NH3. 

 


