notions de mole et de masse molaire. 


	Objectifs :
	-  Connaître la définition de la mole, de la masse molaire  atomique

	
	-  savoir calculer la masse molaire d’une molécule.


A votre avis, quel est le plus léger des atomes connus à ce jour ?

L’atome d’hydrogène est le plus léger car il possède les + petits nombre de masse et numéro atomique.

Quel est le plus lourd ?

L’atome de Hahnium car il a les plus grands numéro atomique et nombre de masse.

ACTIVITE 1 :                                 Notion de moles.

Considérons la réaction entre le Fer et le Soufre :                    Fe  +  S (  FeS

Nous pouvons écrire à l’échelle atomique d’après l’équation bilan : 

1 atome de fer réagit avec 1 atome de soufre, il se forme alors 1 assemblage de sulfure de Fer (FeS).

Nous utilisons les quantités suivantes :                          5,6 g de Fer     3,2 g de soufre      

1. Calculons le nombre d’atomes de fer présents dans les 5,6 g de Fer que nous avons utilisés.

                 1  atome de fer a une masse de 9,3 x 10-23 g

                x  atomes de fer ont une masse de 5,6 g.

Calcul : x =   EQ \s\do2(\f(1 x 5,6;9,3 x 10-23))  ( x = 6,02 x 1022  atomes de fer dans 5,6 g.

2. En procédant de la même manière calculer le nombre d’atomes de Soufre présents dans les 3,2 g utilisés.

                 1 atome de Soufre a une masse de 5,32 x 10-23 g.

                 y atomes de Soufre ont une masse de 3,2 g 
Calcul : y =  EQ \s\do2(\f(1 x 3,2;5,32 x 10-23))  ( y = 6,02 x 1022  atomes de soufre dans 3,2 g.
3. Un assemblage de Sulfure de Fer a une masse de 14,62 x 10-23 g. Combien d’assemblages de Sulfure de fer y a t – il dans 8,8 g de Sulfure de Fer ? 

Calcul :  EQ \s\do2(\f(1 x 8,8;14,62 x 10-23)) = 6,02 x 1022  assemblages de sulfure de Fer dans 14,62 g
4. Comparez les résultats des questions 1,2 et 3.

Ce sont les mêmes valeurs si on arrondit.

On a donc utilisé au cours de la réaction :

· 6,02 x 1022 atomes de Fer 

· 6,02 x 1022  atomes de Soufre.

Et on a fabriqué 6,02 x 1022 assemblages de Sulfure de Fer
5.   Les nombres d’atomes et de molécules mis en jeu sont –ils  très simples ?

Non ce sont des valeurs très grandes.

C’est pourquoi les chimistes ont décidé de simplifier en inventant la notion de mole. Complétez le tableau :

	Atomes
	Symboles
	Masse d’un atome (g)
	Masse d’une mole d’atomes (g/mol)
	 EQ \s\do2(\f (Masse d’une mole d’atomes ; Masse d’un atome))

	Oxygène
	O
	2,6578 x 10-23
	16
	 EQ \s\do2(\f(16;2,6578 x 10-23)) ( 6,02 x 1023

	Hydrogène
	H
	1,6611 x 10-24
	1
	6,02 x 1023

	Cuivre
	Cu
	1,0548 x 10-22
	63,5
	6,02 x 1023

	Plomb
	Pb
	3,4418 x 10-22
	207,2
	6,02 x 1023

	Or
	Au
	3,2724 x 10-22
	197
	6,02 x 1023

	Azote
	N
	2,3256 x 10-23
	14
	6,02 x 1023


Comparez les résultats de la dernière colonne :

Le nombre d’atomes correspondant à une mole est toujours le même quel que soit l’élément considéré.

Définitions : Une mole  d’atomes correspond à la quantité d’atomes contenus dans 12 grammes de Carbone pur soit une mole est égale à environ 6,02 x 1023 atomes. 

            La masse molaire atomique M d’un élément est la masse d’une mole d’atomes de cet élément.

            L’unité de masse molaire est le g/mol noté aussi g.mol-1.

Remarques :   - La masse molaire atomique du carbone est de 12 g/mol signifie :

     1 mole d’atomes de carbone a une masse de 12 g.

- Le nombre 12 apparaît dans la case C de la classification périodique.

    (  Il s’agit du nombre de masse .

- Le nombre de masse et la masse molaire n’ont pas tout à fait la même valeur pour la plupart  des atomes.

Ainsi maintenant pour manipuler des quantités à l’échelle humaine, nous choisirons la mole et la masse molaire.

Exercice : En utilisant la classification périodique, donnez les masses molaires des atomes suivants .

	Ca ( 40,1 g/mol
	Fe ( 55,8 g/mol
	Na ( 23,0 g/mol

	Cu ( 63,5 g/mol
	 O ( 16,0 g/mol
	 S (  32,1 g/mol

	A ( 27,0 g/mol
	C ( 35,5 g/mol 
	 N (  14,0 g/mol


 ACTIVITE 2 :                                        la masse molaire moléculaire.            

Définition :  Nous avons vu qu’une molécule est un assemblage de plusieurs  atomes identiques ou différents.

A chaque type d’atomes est associé une masse molaire atomique. 

Ex : la molécule de butane C4H10 contient 4 atomes de carbone et 10 atomes d’hydrogène.

La masse molaire d’une molécule de butane sera donc la somme des masses molaires atomiques des 4 atomes de carbone et des 10 atomes d’hydrogène qui la constituent.

      Ainsi : MC4H10 = 4 x MC + 10 x MH  donc MC4H10 = 4 x 12 + 10 x 1.

La masse molaire du butane est donc de 58 g/mol

De la même manière, calculez les masses molaires des composés chimiques suivants en utilisant votre classification périodique. Détaillez vos calculs sur le cahier.

	1. Le calcaire  
	: CaCO3     
	100,1 g/mol
	2. L’acide sulfurique 
	: H2SO4                    
	98,12 g/mol

	3. Le méthane
	: CH4        
	16,04 g/mol
	4. Le bleu indigo
	: C16H10N2O2     
	262,1 g/mol

	5. Le glucose
	: C6H12O6
	180,12 g/mol
	6. Le chlorure d’hydrogène
	: HC
	35,51 g/mol

	7. L’ammoniac
	: NH3
	17,03 g/mol
	8. Le carbonate de Fer III
	: Fe2(SO4)3
	399,6 g/mol

	9. Le trinitrotluène
	: C7H5(NO2)3
	227,05 g/mol
	10. Le bicarbonate de soude
	: NaHCO3
	84,01 g/mol


ACTIVITE 3 :                                        Exercice d’application.     

1. Calculer le nombre de moles de cuivre dans un lingot de 12,7 kg.

	La masse molaire du Cuivre est de 63,5 g/mol.

Nombre de moles =  EQ \s\do2(\f(masse utilisée;masse molaire)) soit n =  EQ \s\do2(\f(12,7 x 103;63,5)) soit n =   EQ \x(200 moles) de cuivre dans le lingot.


2. Un lingot d’or a une masse de  1 kg, il est vendu  à 10 668 € l’unité.

2.1. Calculer le nombre de moles d’or contenues dans ce lingot à 0,01.

	La masse molaire de l’or est de 197 g/mol.

Nombre de moles =  EQ \s\do2(\f(masse utilisée;masse molaire)) soit n =  EQ \s\do2(\f(1 x 103;197)) soit n (   EQ \x(5,08 moles d’or) dans le lingot.


2.2. Calculer le prix d’une mole d’or.

	           5,08 moles d’or ont un prix de 10 605 €

       ( 1      mole d’or a un prix de   EQ \s\do2(\f(1 x 10 668;5,08))  =   EQ \x(2100 €/mole)


.
3. Dans une carrière, on utilise  3 tonnes d’explosifs par semaine. Calculer le nombre de moles de T.N.T correspondant  à 1 près. 


La formule brute du T.N.T est : C7H5N3O6
	La masse molaire du T.N.T est de M =  7 x 12 + 5 x 1 +3 x14 + 6 x 16 soit  EQ \x(M = 227 g/mol).

Nombre de moles =  EQ \s\do2(\f(masse utilisée;masse molaire)) soit n =  EQ \s\do2(\f(3 x 106;227)) soit   EQ \x(n ( 13 216 moles de T.N.T) utilisées chaque semaine


.
4. Lors de la catastrophe de TOULOUSE, l’explosion était due à du nitrate d’ammonium (NH4NO3) qui était entreposé. Le stock était de  250 000 moles. Quelle est la masse correspondante ?

	· La masse molaire du nitrate d’ammonium est de M =  1 x 14 + 4 x 1 + 1 x 14 + 3 x 16 soit  EQ \x(M = 80 g/mol).

· masse utilisée = nombre de moles x masse molaireNombre de moles;masse molaire)) soit m =  EQ \s\do2(\f(250 000 x 80;106)) 
soit   EQ \x(m = 20 tonnes) de nitrate d’ammonium entreposées.


5. Pour fabriquer l’acide de batterie, on utilise de l’acide sulfurique pur (H2SO4) que l’on dilue. Pour faire 1 kilogramme d’acide de batterie, on a besoin de 3,3 moles de H2SO4  pur que l’on dilue avec de l’eau.

5.1. Calculer la masse de H2SO4 correspondante.

	· La masse molaire de l’acide sulfurique est de M =  2 x 1 + 1 x 32 + 4 x 16  soit   EQ \x(M = 98 g/mol).

· masse utilisée = nombre de moles x masse molaireNombre de moles;masse molaire)) soit m = 3,3 x 98

soit   EQ \x(m = 323,4 g) d’acide sulfurique pur.


5.2. Calculer le titre massique de la solution obtenue ? (en %)
Titre =  EQ \s\do2(\f(masse de H2SO4;masse de solution))   (  titre =  EQ \s\do2(\f(323,4;1000))  (     EQ \x(titre ( 32 %)
ACTIVITE 4 :                                        imaginons ce que représente une mole.            

1. Imaginons que l’on veuille compter le nombre d’atomes contenus dans une mole d’atomes. 

On suppose que l’on compte un atome par seconde.

	Nombre de secondes nécessaires :
	t = 6,02 x 1023 secondes
	

	Nombre de minutes nécessaires :
	t =  EQ \s\do2(\f(6,02 x 1023;60))  minutes
	( 1022 minutes

	Nombre de heures nécessaires :
	t =  EQ \s\do2(\f(6,02 x 1023;60 x 60))  heures
	( 1,67 x 1020 heures

	Nombre de jours nécessaires :


	t =  EQ \s\do2(\f(6,02 x 1023;60 x 60 x 24))  jours
	( 6,97 x 1018 jours

	Nombre d’années nécessaires :
	t =  EQ \s\do2(\f(6,02 x 1023;60 x 60 x 24 x 365))  années
	( 1,91 x 1016 années

	Nombre de milliards d’années nécessaires :
	t =  EQ \s\do2(\f(6,02 x 1023;60 x 60 x 24 x 365 x 109))  milliards d’années

	Soit 19 millions de milliards d’années ; l’univers n’étant âgé que d’environ 15 milliards d’années.


2. Imaginons que l’on veuille calculer la surface recouverte par une mole de pièces de 1 centime d’euro qui a pour diamètre 1,6 cm.

2.1.  Calculons la surface recouverte par une pièce de 1 centime d’euro  en m² :

· S = (R². 

· S = 3,14 x 0,008²

· S ( 2 x 10-4 m².

2.2.   Calculons la surface recouverte par une mole de pièces de 1 centime d’euro en m² :

· Smole =  ( x 0,008² x 6,02 x 1023.
· Smole  (  1,21 x1020 m².
2.3.  Convertissons cette surface en km² :

· Smole   =   EQ \s\do2(\f(( x 0,008² x 6,02 x 1023;106))
· Smole (  1,21 x 1014  km².

2.4.   Calculons la surface de la terre en km² :

· Sterre = 4 x ( x 6370² 

· Sterre = 5,1 x 108 km².

2.5.  Calculons le nombre de couches nécessaires en supposant que l’aire de la sphère est la même pour toutes les couches:

· n =  EQ \s\do2(\f(Smole;Sterre))   soit n =  EQ \s\do2(\f(1,21 x 1014;5,1 x 108))   soit n ( 237 255 fois la surface de la terre
2.6.    Calculons l’épaisseur que cela représente si on estime l’épaisseur d’une pièce à 1,5 mm.

· Epaisseur =  EQ \s\do2(\f(237 255 x 1,5;1000))  (  356 m

Avant de démarrer cette fiche, il me paraît bon de : calculatrice (indispensable ce jour là !!!!!!)

· faire exécuter aux élèves un calcul du genre  EQ \s\do2(\f(3,5 x 10-1;4 x 1256)) ,

·  confronter les différents résultats,

· faire réfléchir les élèves sur la façon d’obtenir le bon résultat.

Il est bon de présenter par l’expérience la réaction entre le soufre et le fer. Le matériel nécessaire est assez sommaire.

· hotte aspirante ?
· lunettes de sécurité
· 5,6 g de Fer en poudre

· 3,2 g de soufre en fleurs

· un bec bunsen (interdit !!)

· un mortier pour mélanger soufre et fer (expliquer aux élèves l’intérêt d’écraser le mélange ainsi) 
· une coupelle supportant la chaleur. 

· Une balance (à 0,1 ou 0,01 g près) (faire la pesée devant les élèves leur permet de se rendre compte de l’ordre de grandeur de 1/10 de mole ( masse d’un morceau de sucre)

Une fois le mélange réactionnel bien homogène, faire un petit tas et chauffer avec la flamme dirigée sur le tas jusqu’à obtenir un incandescence. Eloigner la flamme, la réaction se poursuit toute seule.
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