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Quelques matériaux utilisés en génie civil

1 Étude structurale
1.1. Généralités

1.1.1.

• Règle de Pauli : dans un atome, deux électrons ne peuvent avoir les quatres nombres quantiques

identiques ( 1) ...

Nombres quantiques

L’état quantique d’un électron est caractérisé par une fonction d’onde ψn,ℓ,m,ms
:

• n : nombre quantique principale. Il caractérise la couche et donne l’extension des orbitales
atomiques.

n ∈ N
∗

• ℓ : nombre quantique secondaire. Il caractérise la sous-couche et donne le type des orbi-
tales atomiques.

0 ≤ ℓ ≤ n− 1 :















ℓ = 0 : orbitale atomique type s

ℓ = 1 : orbitale atomique type p

ℓ = 2 : orbitale atomique type d

...

• m : nombre quantique magnétique. Le nombre de valeurs dem définit le nombre de cases
quantique dans chaque orbitale atomique.

−ℓ ≤ m ≤ ℓ ; soit (2ℓ+ 1) valeurs de m

• ms : nombre quantique magnétique de spin.

ms = ±
1

2

• Règle de Klechkowsky : dans son état stable, les électrons d’un atome commencent par occuper

les orbitales atomiques dans un ordre d’énergie croissante ;

E1s < E2s < E2p < E3s < E3p < E4s < E3d < ...

1. Deux électrons ne peuvent pas se trouver dans le même état quantique

1
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Règle de Klechkowsky

Le remplissage des orbitales atomiques se fait dans l’ordre des (n + ℓ) croissants. Pour les
mêmes valeurs (n + ℓ), le remplissage se fair selon n croissant...le remplissage des orbitales
atomiques se fait dans le sens des énergies croissantes...

7s 7p . . .

6s 6p 6d 6f 6g

5s 5p 5d 5f 5g

4s 4p 4d 4f

3s 3p 3d

2s 2p

1s

n

1

2

3

4

5

6

7

ℓ

0 1 2 3 4

1.1.2. Structure électronique d’atomes

La configuration électronique d’un élément est la répartition des Z électrons dans les orbitales
atomiques à l’état fondamental...

6C : 1s22s22p2

8O : 1s22s22p4

15P : 1s22s22p63s23p3

1.1.3. Structure de Lewis et géométrie par Gillespie
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Figure 1 – Structures de Lewis
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Figure 2 – Géométrie par la Théorie VSEPR ou de Gillespie
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1.1.4. Structure électronique de l’atome Ca

20Ca : 1s22s22p63s23p64s2

Le magnésium 12Mg, de structure externe (3s2), est de la même famille que le calcium.

Deux éléments sont de la même famille s’ils ont la même structure électronique externe ! C’est à
dire s’ils ont le même nombre d’électrons de valence.

1.2. Les silicates

1.2.1. Si(Z = 14) : 1s22s22p63s23p2, structure ns2np2 avec 4 électrons de valence comme C : ils

sont de la famille de la quatorzième colonne du tableau périodique de Mendeliev ; l’électronégativité

du Si est inférieure à celle du C.

1.2.2. Dans la structure de base du Carbone diamant, on insère un ion O2− entre deux ions Si4+,

sur le petit cube on observe une géométrie tétraédique.

Si4+
O2−

a

2

Figure 3 – Structure des Silicates

1.2.3. Nombre de motifs par (grande) maille :

Si4+ : n(Si4+) = 8× 1/8 + 6× 1/2 + 4× 1 = 8 ; O2− : n(O2−) = 4× 4 = 16

Donc on a une formule statistique SiO2.

Le composée est de formule chimique SixOy tels que :

y

x
=

n(O2−)

n(Si4+)
=

16

8
= 2 ⇒ y = 2x

14Si : 1s22s22p63s23p2 est de valence égale à 4

8O : 1s22s22p4 est de valence égale à 2

Ce qui nous permet de choisir x = 1 ⇒ y = 2

2 Calcination du calcaire
2.1. On considère l’équilibre :

CaCO3,s ⇋ CaOs + CO2,g (1)

On détermine à T0 = 298K, les grandeurs de réaction :

• L’enthalpie de réaction
∑

k

νkAk = 0 est donnée par la loi de Hess, avec la convention sur les

cœfficients stœchiométriques νk < 0 pour un réactif et νk > 0 pour un produit :

∆rH
o
1(T0) =

∑

k

νk∆fH
o
k(T0)

= ∆fH
o
CO2,g

(T0) + ∆fH
o
CaOs

(T0)−∆fH
o
CaCO3,s

(T0)

= 177, 4 kJmoℓ−1 > 0 : la réaction est endothermique.

M. Afekir - ERA (cpgeafek@yahoo.fr) Page 3 / 10
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• Entropie de réaction :

∆rS
o
1(T0) =

∑

k

νkS
o
k(T0)

= So
CO2,g

(T0) + So
CaOs

(T0)− So
CaCO3,s

(T0)

= 158, 9 JK−1moℓ−1 > 0 : augmentation du désordre.

2.2. L’enthalpie libre standard de réaction est :

∆rG
o
1(T ) = ∆rH

o
1(T )− T∆rS

o
1(T )

à 298 K, ∆rG
o
1(298K) = 130 kJmoℓ−1

∆rG1(T ) = ∆rG
o
1(T ) +RT ln

(

pCO2,g

po

)

à 298 K, à P = 1 bar : ∆rG1(T ) = ∆rG
o
1(298K) = 130 kJmoℓ−1 > 0

à 298 K, à P = 1 bar : ∆rG1(T ) = ∆rG
o
1(298K) = 130 kJmoℓ−1 > 0

L’équilibre (1) se déplace dans le sens de formation de CaCO3,s. La réaction n’est, donc, pas possible

à la température T0.

2.3. D’après la loi de kirchhoff, en thermochimie, entre T0 et T1 :

∆rH
o
1 (T1)−∆rH

o
1(To) =

∫ T1

T0

∆rC
o
pdT

∆rC
o
p =

∑

k

Co
p,k(T ) = Co

p,CO2,g
+ Co

p,CaOs
− Co

p,CaCO3,s
= 2JK−1moℓ−1

⇒ ∆rH
o
1 (T1)−∆rH

o
1(To) = ∆rC

o
p (T1 − T0) (car ∆rC

o
p est indépendant de la température)

ε = 100
∆rH

o
1(T1)−∆rH

o
1(To)

∆rH
o
1
(To)

= 100
∆rC

o
p (T1 − T0)

∆rH
o
1
(To)

= −1, 017 %

Avec cette précision relative on peut, donc, considérer ∆rH
o
1 (T ) indépendante de la température dans

l’intervalle [298 K, 1200 K].

2.4.

Expression :

v = x− y

∥

∥

∥

∥

x : nombre de variables intensives
y : nombre de relations indépendantes entre ces variables intensives

◦ Variables intensives : p , T et pCO2
; soit x = 3

◦ Relations indépendantes entre variables intensive : Keq(T ) =
pCO2

po
et p = pCO2

; soit y = 2

◦ Variance : v = 3 − 2 = 1 ; on dit que le système est monovariant. Si on fixe un seul des trois

paramètres les autres sont automatiquement déterminés !

Théorème de Gibbs :

v = N−R−r+2−ϕ

∥

∥

∥

∥

∥

∥

∥

∥

∥

∥

∥

∥

v : variance
N : nombre de constituants physico-chimiques
R : nombre de réactions d’équations indépendantes
r : nombre de relations supplémentaires entre paramètres intensifs (ou contraîntes)
2 : nombre de variables physiques T et p
ϕ : nombre de phase

◦ N = 3, R = 1, r = 0 et ϕ = 3 ⇒ v = 3− 1− 0 + 2− 3 = 1 : système monovariant.

◦ On a Pt = pCO2,g
= K(T )po : si Pt est fixée, on ne peut avoir d’équilibre à toute température.

M. Afekir - ERA (cpgeafek@yahoo.fr) Page 4 / 10
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2.5. L’enthalpie libre standard de réaction est :

∆rG
o
1(T ) = ∆rH

o
1(T )− T∆rS

o
1(T )S = 177, 4 − 0, 1589 × T (kJmoℓ−1)

2.6. La température d’inversion Ti,1 correspond à ∆rG1(Ti,1) = 0 à 1 bar, donc Ti,1 =
∆rH

o
1

∆rSo
1

=

1116, 4 K. Pour obtenir la chaux (CaO) à partir du carbonate de calcium, il faut travailler dans l’inter-

valle de température telle que T > 1116, 4 K.

2.7. Le calcaire étudié est supposé formé de MgCO3,s et de CaCO3,s.

2.7.1. On a : wCa = 38, 1% et wMg = 1, 35%. On en déduit :

x = wCa

MCaCO3

MCa

= 38, 1% ×
100

40
= 95, 25%

y = wMg

MMgCO3

MMg

= 1, 35% ×
84

24
= 4, 73%

2.7.2.

MgCO3,s ⇋MgOs + CO2,g : ∆rG
o
2(T ) = 118− 0, 175T (kJmoℓ−1) (2)

Dans l’approximation d’Ellingham, la température d’inversion est Ti,2 = 674, 29 K. Sous 1 bar, on

chauffe une masse de 100 mg de ce mélange (thermogravimétrie) et on suit les variations de la masse

du solide m(T ) pour : 200 < T < 1200 K.

• T < Ti,2 Aucun des deux équilibres n’a lieu

• Ti,2 ≤ T < Ti,1 Seul l’équilibre (2) a lieu avec obtention de MgO

• Ti,1 < T Seul l’équilibre (1) a lieu avec obtention de CaO

3 Autour du ciment Portland
3.1. Élaboration du ciment

3CaCO3,s + SiO2,s ⇋ Ca3SiO5,s + 3CO2,g (3)

3.1.1. L’enthalpie standard

∆rH
o(T0 = 298 K) = 3∆fH

o
CO2,g

+∆fH
o
Ca3SiO5,s

−∆fH
o
SiO2,s

− 3∆fH
o
CaCO3,s

= 417, 5 kJmoℓ−1 > 0

3.1.2. Loi de Vant’hoff

À pression p constante, une augmentation de la température entraîne le déplaçement de l’équilibre
dans le sens endothermique. ( a)

a. Loi de modération de Le Chatelier : un système soumis à une perturbation réagit de façon à minimiser
cette perturbation. Ce comportement de modération est assez général, et se rencontre dans d’autres domaines
de la Physique (par exemple la loi de LENZ en induction électromagnétique) et de la Chimie et traduit la stabilité
du système.

∆rH
o(T0 = 298 K) = 417, 5 kJmoℓ−1 > 0 : la réaction est endothermique ; on doit, donc, travailler à

températures élevées pour élaborer le ciment [Cf. équilibre (3)].

3.1.3. Soit Qp la chaleur nécessaire pour produire cette massemc, c’est à dire pour un avancement

ξ =
mc

MCa3SiO5

= 2434, 21 moℓ.

Qp = ξ∆rH
o = 1, 0163 × 106 kJ = 282, 3 kWh

M. Afekir - ERA (cpgeafek@yahoo.fr) Page 5 / 10



C
o
n
co
u
rs

N
a
tio

n
a
l
C
o
m
m
u
n
—
-S
e
ssio

n
2
0
1
7
—
-h
ttp

://cp
g
e
m
a
ro
c.co

m

Concours National Commun 2017 Épreuve de chimie , Filiere MP

3.1.4. L’énergie précédente peut être apportée par la réaction totale de combustion du méthane :

CH4,g + 2O2,g ⇋ CO2,g + 2H2Og (4)

3.1.4.1. L’enthalpie standard de combustion d’une mole de méthane :

∆cH
o(298K) = 2∆fHH2Og +∆fHCO2,g

−∆fHCH4,g
− 2∆fHO2,g

= −803, 1 kJmoℓ−1

3.1.4.2. La température Tf atteinte par les gaz lors de la combustion stœchiométrique méthane-air

(à P o = 1 bar), le système est supposé adiabatique, est obtenue par le bilan suivant.

Qp = 0 = ∆cH
o +

∫ Tf

T0

(Co
p,CO2,g

+ 2Co
p,H2Og

+ 8Co
p,N2,g

)dT ]

On trouve Tf = 2680 K.

3.1.4.3. Les gaz issus de la combustion d’une masse mCH4
’reviennent ’ à T = 1700K , en cédant

leur chaleur à la masse de ciment mc.

Qp = nCH4

(

Co
p,CO2

+ 2Co
p,H2Og

+ 8Co
p,N2

)

(Tf − T )

nCH4
=

Qp
(

Co
p,CO2

+ 2Co
p,H2Og

+ 8Co
p,N2

)

(Tf − T )
=

1, 0163 × 106

330358
= 3, 08moℓ

mCH4
= nCH4

MCH4
= 49, 22 kg (La masse de méthane nécessaire)

3.1.5. D’après l’équilibre (3), la masse totale de CO2,g accompagnant la production de la massemc

de ciment est telle que :

mCO

3M(CO2)
=

mCa3SiO5

1MCa3SiO5

⇒ mCO2
= 3M(CO2)

mCa3SiO5

MCa3SiO5

= 3× 44×
555 × 103

228
= 321, 32 kg

d’ou mCO2
= 321, 32 kg pour chaque habitant ; cette industrie est polluante.

3.2. Quelques propriétés du ciment hydraté

3.2.1. On modélise l’hydratation du silicate tricalcique par la réaction :

Ca3SiO5,s + 4, 2H2O ⇋ Ca(OH)2 + (CaO)2SiO2(H2O)3,2 (5)

D’après l’équilibre (5) :

neau
4, 2

=
ncim
1

⇒
meau

4, 2Meau

=
mcim

MCa3SiO5,s

⇒ r =
meau

mcim

=
4, 2Meau

MCa3SiO5,s

= 0, 33

3.2.2. L’équilibre de dissolution du précipité :

Ca(OH)2,s ⇋ Ca2+ + 2OH− (6)

Les relations entre différentes concentrations :

◦ produit de solubilité : Ks1(Ca(OH)2,s) = [Ca2+]× [OH−]2 ;

◦ produit ionique : Ke = [H3O
+]× [OH−] ;

◦ L’électro-neutralité : 2[Ca2+] + [H3O
+] = [OH−]

M. Afekir - ERA (cpgeafek@yahoo.fr) Page 6 / 10
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3.2.3. Le milieu est fortement basique, donc [H3O
+] ≪ [OH−]

D’après 3.2.2. : 2[Ca2+] = [OH−] et Ks1(Ca(OH)2,s) =
[OH−]3

2
=

K3
e

2[H3O+]3

⇒ pH =
1

3
ℓog

(

2Ks1

K3
e

)

= 12, 33

3.2.4. Béton armé

3.2.4.1. La dissolution de l’hydroxyde du fer II

Fe(OH)2,s ⇋ Fe2+ + 2OH−1 ; Ks3(Fe(OH)2,s) = [Fe2+]× [OH−]2 (7)

Pour [Fe2+] = c = 0, 01 moℓL−1, le pH0 du début de précipitation de Fe(OH)2,s est tel que :

Ks3(Fe(OH)2,s) = c
K2

e

[H3O+]2
⇒ pH0 =

1

2
ℓog

(

Ks3

cK2
e

)

= 7, 5

pas de précipitation
[Fe2+]pH<pH0

= c |
pH0=7,5

Existence du précipité

[Fe2+]pH>pH0
=

Ks3

[OH−]2

3.2.4.2. La demi réaction rédox :

Fe2+ + 2e− ⇋ Fes

le potentiel E1a :

E1a(pH) = E (+II/0)pH<pH0
= Eo

(

Fe2+/Fe
)

+
0, 06

2
ℓog

(

[Fe2+]

co

)

= −0, 50 V

3.2.4.3. La demi réaction rédox :

Fe(OH)2s + 2e− ⇋ Fes + 2OH−

le potentiel E1b :

Méthode 1

E1b = E (+II/0)pH>pH0
= Eo

(

Fe2+/Fe
)

+
0, 06

2
ℓog

(

[Fe2+]pH>pH0

co

)

= Eo
(

Fe2+/Fe
)

+
0, 06

2
ℓog

(

Ks3

K2
e

)

− 0, 06pH

= −0, 05− 0, 06pH

Méthode 2

E1b = Eo (Fe(OH)2s/Fe) +
0, 06

2
ℓog

(

1

[OH−]2

)

= Eo (Fe(OH)2s/Fe) +
0, 06

2
ℓog

(

[H30
+]2

K2
e

)

Fe2+ + 2e− ⇋ Fes = ∆rG
o = −2FEo

(

Fe2+/Fe
)

Fe(OH)2s + 2e− ⇋ Fes + 2OH− = ∆rG
o = −2FEo (Fe(OH)2s/Fe)

Fe(OH)2,s ⇋ Fe2+ + 2OH− = ∆rG
o = −RT lnKs3

⇒ Eo (Fe(OH)2s/Fe) = Eo
(

Fe2+/Fe
)

− 0, 03pKs3 = −0, 89 V

⇒ E1b = −0, 05− 0, 06pH

M. Afekir - ERA (cpgeafek@yahoo.fr) Page 7 / 10
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Méthode 3

E1b = Eo (Fe(OH)2s/Fe) +
0, 06

2
ℓog

(

1

[OH−]2

)

= a− 0, 06pH

par continuité du potentiel en pH = pH0 :

E1a(pH0) = E1b(pH0) ⇒ a = −0, 05 et E1b = −0, 05− 0, 06pH

3.2.4.4. La demi réaction rédox :

2H+ + 2e− ⇋ H2,g ou H3O
+ + 2e− ⇋ H2,g + 2H2O

le potentiel est :

E2 = Eo
(

H3O
+/H2,g

)

+
0, 06

2
ℓog

(

[H3O
+]2

pH2,g

)

= −0, 06pH (pH2,g
= 1 bar)

3.2.4.5. L’allure des trois courbes dans le plan E(pH).

–0.8

–0.6

–0.4

–0.2

0
2 4 6 8 10 12 14

E1a = −0, 5

E
1b =

−0, 05 −
0, 06pH

E
2 =

0, 06pH

H2O

H2

pH

Fe(OH)2s

E

Fe

Fe2+

Figure 4 – Allure des trois courbes sur le diagramme E − pH

Le fer est le plus corrodé, en milieu acide (pH < pH0), selon la réaction :

2H3O
+ + Fe→ Fe2+ +H2,g + 2H2O

3.2.4.6. L’eau de pluie s’acidifie grâce au dioxyde de carbone atmosphérique donne une solution

diacide faible (CO2,g +H2O) ou acide carbonique (H2CO3).

CO2,g +H2O ⇋ CO2,d

H2CO3 +H2O ⇋ HCO−

3
+H3O

+

HCO−

3
+H2O ⇋ CO2−

3
+H3O

+

Attaque du fer : 2H3O
+ + Fe → Fe2+ +H2,g + 2H2O

Attaque du ciment : H2CO3 +Ca2+ + 2OH−

⇋ CaCO3,s + 2H2O

M. Afekir - ERA (cpgeafek@yahoo.fr) Page 8 / 10
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3.2.5. Obtention de béton cellulaire, plus léger que les bétons usuels. Les deux demi-équations :

HO−/H2,g HO− + 2e− + 3H3O
+

⇋ H2,g + 4H2O

Aℓ(OH)−
4
/Aℓs Aℓ(OH)−

4
+ 3e− + 4H3O

+
⇋ Aℓs + 8H2O.

D’où la réaction globale :

3HO− + 2Aℓ+H3O
+ + 4H2O ⇋ 3H2,g + 2Aℓ(OH)−

4

4 Élaboration du plâtre
4.1. Les phosphates sont attaqués par une solution d’acide sulfurique selon la réaction-bilan :

Ca10(PO4)6F2 + 10H2SO4 + 20H2O → 6H3PO4 + 10(CaSO4, 2H2O) + 2HF

On a :
mCaSO4,2H2O

10M(CaSO4, 2H2O)
=

mph

1M(ph)
⇒ mCaSO4,2H2O = 10M(CaSO4, 2H2O)

mph

1M(ph)

D’où la quantité de (phospho)gypse produite annuellement est mCaSO4,2H2O = 3805, 16 Mt

4.2. Approximation d’Ellingham
L’approximation d’Ellingham consiste à supposer les enthalpies et entropies de réaction presque constantes

en dehors de changement d’état physique, dans un intervalle de température.

4.3. Pour les deux équilibres :

2

3
plâtre+H20g ⇋

2

3
gypse

2CaSO4,s +H20g ⇋ 2plâtre

les enthalpies libres standards ∆rG
o
1(T ) et ∆rG

o
2(T ) :

∆rG
o
i (T ) = ∆rH

o
i (T )∆rS

o
i (T )

∆rH
o
1(T ) =

2

3
× 1577 −

2

3
× 2023 + 241, 8 = −55, 53 (kJmoℓ−1)

∆rS
o
1(T ) =

2

3
× 194 −

2

3
× 130 − 189 = −146, 33 (Jmoℓ−1)

∆rG
o
1(T ) = −55, 53 + 0, 146T (kJmoℓ−1)

∆rH
o
2(T ) = −2× 1577 + 2× 1425 + 241, 8 = −62, 20 (kJmoℓ−1)

∆rS
o
2(T ) = 2× 130− 2× 92, 9 − 189 = −145, 80 (Jmoℓ−1)

∆rG
o
2(T ) = −62, 20 + 0, 146T (kJmoℓ−1)

4.4. Diagramme ∆rGi(T )
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Figure 5 – Allure des trois courbes sur le diagramme E − pH

4.5. Dans les conditions standards pH2Og = 1 bar, l’intervalle de température pour lequel on obtient

le plâtre est :

380, 34 K ≤ T ≤ 426, 03 K
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