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Avant-propos

La chimie est la science qui permet de comprendre et de transformer la matiére, y compris
celle qui est trop petite pour étre observée a I’ceil nu. Elle constitue un pilier fondamental de
toute formation scientifique. Pourtant, pour de nombreux étudiants, ses concepts peuvent
paraitre abstraits et difficiles a appréhender au début.

Ce polycopi¢ se veut non seulement un recueil de notions théoriques, mais aussi un
véritable guide d’apprentissage, fondé sur trois principes essentiels : la clarté, la précision et la
simplicité. Chaque notion, de I’atome aux liaisons moléculaires, est expliquée de manicre
progressive et détaillée, facilitant ainsi la mémorisation et rendant la lecture plus agréable. La
progression est soigneusement structurée : chaque chapitre s’appuie sur le précédent afin de
construire des bases solides. Par ailleurs, grace a une mise en page claire et a des sections
relativement indépendantes, ce polycopié peut €tre utilisé aussi bien comme manuel de
référence pour approfondir un point précis que comme support complet de révision.

Apprendre la chimie ne consiste pas uniquement & mémoriser des formules : il s’agit avant
tout de développer une démarche de réflexion. Dans cette optique, des questions intégrées
permettent a 1’étudiant de vérifier progressivement sa compréhension. Chaque chapitre se
conclut par des exercices pratiques et, grace a des corrigés détaillés, 1’apprenant peut
s’autoévaluer, analyser ses erreurs et consolider ses acquis avant d’aborder le chapitre suivant.

En résumé, ce polycopié constitue un outil essentiel pour tous ceux qui souhaitent
maitriser les bases de la structure de la matiére. Il s’adresse aussi bien aux débutants qu’a ceux

qui souhaitent approfondir leurs connaissances.
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Introduction

La chimie est la science qui étudie la composition, la structure et les transformations de
la matiere. Bien qu’elle soit souvent per¢ue comme une discipline exigeante en raison de son
vocabulaire spécialisé, elle demeure étroitement liée a la vie quotidienne : des phénoménes
courants tels que I’évaporation de I’eau ou I’'usage du citron pour prévenir I’oxydation reposent
sur des principes chimiques fondamentaux.

Construite sur des bases scientifiques posées au XIXe siecle, la chimie moderne s’est
beaucoup développée grace aux progres technologiques du XXe¢ siecle. Aujourd’hui, grace a des
outils comme I’informatique et les microscopes spécialisés, il est possible d’étudier la maticre
avec une grande précision et de créer des substances qui possédent des propriétés bien
particuliéres.

Ce polycopié, destin¢ principalement aux étudiants de premier cycle universitaire, offre
un cours clair et accessible de structure de la matiere. Il s’adresse aux étudiants des troncs
communs en sciences de la maticre, sciences techniques, sciences de la nature et de la vie,
médecine et autres filiéres recevant un enseignement fondamental en chimie. Il peut également
répondre aux besoins de toute personne souhaitant réviser les notions essentielles de cette
discipline.

L’objectif de ce cours est d’apprendre a réfléchir comme un chimiste, ¢’est-a-dire a relier
ce que I’on observe a grande échelle avec ce qui se passe a I’échelle trés petite des atomes et
des molécules. La chimie est une science fondamentale, indispensable pour comprendre le
monde qui nous entoure et pour développer les technologies qui rendent notre vie quotidienne
plus moderne et plus confortable.

Conforme au programme officiel du socle commun de chimie générale destiné aux
¢tudiants de premicre année des sciences techniques, ce cours est organisé en six chapitres. Le
premier chapitre présente les notions fondamentales de chimie générale, notamment les états
de la maticre, les méthodes de séparation, ainsi que les solutions et leurs concentrations. Le
deuxiéme chapitre est consacré a 1’étude des constituants de 1’atome, en abordant les premiéres
expériences de caractérisation, les isotopes et les techniques de séparation isotopique. Le
troisieme chapitre introduit les bases de la radioactivité, qu’il s’agisse de radioactivité naturelle
ou artificielle, et expose les lois de la décroissance radioactive ainsi que quelques-unes de ses
applications. Le quatriéme chapitre décrit le modéle semi-atomique, en traitant de la dualité
onde-corpuscule, du spectre de I’hydrogene, des modeles classiques de 1’atome et des spectres
des 1ons hydrogénoides, constituant ainsi une transition vers le modele quantique. Le cinquieme
chapitre est consacré a la classification périodique des éléments et en présente les principes, les

lois, les propriétés physiques et chimiques des familles d’éléments, ainsi qu’une analyse des

1



Introduction

principales familles chimiques. Enfin, le sixieme chapitre porte sur la liaison chimique et traite
de la liaison ionique, de la liaison covalente, des structures de Lewis, de la méthode VSEPR et
de I’approche quantique de la liaison.

Chaque chapitre contient des exercices corrigés et expliqués en détail pour aider les
¢tudiants a mieux comprendre le cours et a améliorer leurs capacités a résoudre des problémes.
Enfin, ceux qui veulent aller plus loin dans 1’étude de la structure de la matiére trouveront, a la

fin de I’ouvrage, une liste de références utiles pour approfondir leurs connaissances.



Chapitre 1

Notions fondamentales de la chimie atomistique
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1.1. La matiére et ses états

La matiere est ce qui constitue tout objet réel. Elle occupe un certain espace et possede
une masse. Ainsi, en physique, tout élément qui a une masse est considéré comme de la matiere.
La matiére peut exister sous trois €tats : solide, liquide et gazeux :

e Un solide est rigide : il posseéde un volume et une forme qui ne changent pas. Comme
I’illustre la figure 1.1, ses particules sont rangées de fagon réguliere, serrées les unes contre les
autres et maintenues par des forces d’attraction.

e Un liquide posséde un volume défini mais n’a pas de forme propre : il adopte celle du
récipient qui le contient. Ses particules, bien que proches les unes des autres, exercent entre
elles des forces d’attraction plus faibles que dans un solide, ce qui leur permet de se déplacer
les unes par rapport aux autres tout en restant confinées dans un volume délimité par une surface
libre horizontale. Par ailleurs, la distance qui sépare les particules est pratiquement identique a
celle observée dans les solides (voir figure 1.1).

e Un gaz ne possede ni volume ni forme propre : il occupe entiérement I’espace du
récipient qui le contient. Ses particules, trés éloignées les unes des autres par rapport a leur
taille, exercent entre elles des forces d’attraction quasi nulles et se déplacent librement dans
toutes les directions (voir figure 1.1).

A la différence des solides et des liquides, qui sont peu compressibles, les gaz présentent une

grande compressibilité.
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Figure 1.1 : Disposition des particules dans les solides, les liquides et les gaz

Une substance peut exister dans différents états selon la température et la pression
auxquelles elle est exposée. Elle peut passer d’un état a un autre lorsque ces conditions

changent. Par exemple, en abaissant la température, I’eau liquide se solidifie.
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Le tableau 1.1 montre 1’état de certaines substances courantes a une température de 20 °C et
sous une pression de 1 atmosphere.

Tableau 1.1 : Masse volumique de certaines substances a 20°C

Masse volumique
Substance | Etat physique (g.cm™)

Oxygene Gaz 0,001330
Hydrogene Gaz 0,000084
Eau Liquide 0,998200
Ethanol Liquide 0,880000
Cuivre Solide 7,870000

Plomb Solide 11,340000

1.2. Les changements d'état de la matiére
Une substance peut passer d’un état a un autre : de gazeux a liquide ou solide, de liquide
a gazeux ou solide, et de solide a liquide ou gazeux. Ce processus s’appelle un changement
d’état (voir figure 1.2).
Les changements d’état sont des transformations physiques qui se produisent a des
températures spécifiques a chaque substance. Un changement physique correspond a une
modification qui n’altére pas la nature de la substance, il se traduit uniquement par une variation

de son état, de sa forme ou de ses dimensions, telles que :

e La fusion : passage de 1’¢état solide a I’état liquide.

A
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e La solidification : passage de 1’état liquide a I’état solide.

e La vaporisation : passage de 1’état liquide a 1’état gazeux.

e Laliquéfaction : passage de I’état gazeux a 1’état liquide.
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Figure 1.2 : Changement d’état
physique de la matiére

e La sublimation : passage de 1’état solide a I’état gazeux.

e La condensation : passage de 1’état gazeux a I’état liquide
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e La fusion et la solidification
Lorsque I’on chauffe de la paraffine dans un récipient, elle se transforme en liquide : on dit
qu’elle fond. Le passage de 1’état solide a 1’état liquide s’appelle la fusion. Si I’on cesse de
chauffer, au bout de quelques instants, le liquide devient solide : on dit que la paraffine se
solidifie. Le passage de I’état liquide a 1’état solide est appelé solidification (ou parfois
congélation).

e La vaporisation et la liquéfaction
La vaporisation correspond au passage de 1’état liquide a I’état gazeux. Elle peut se produire de
deux manieres :

- Par évaporation : uniquement a la surface du liquide. Le processus inverse de la

vaporisation s’appelle la liguéfaction.
- Par ébullition : des bulles de gaz se forment dans le liquide. La température d’ébullition
de I’eau pure est de 100°C.

e La sublimation
Certains corps tels que le diode Ix(s), passent directement de 1’€tat solide a 1’état gazeux : on dit
qu’ils subliment. Pour ces solides, 1’énergie nécessaire pour atteindre 1’état gazeux est si faible
qu’ils se transforment en vapeur sans passer par 1’état liquide. Ce phénomene s’appelle la
sublimation.
Un exemple bien connu de sublimation est la transformation du dioxyde de carbone solide en
dioxyde de carbone gazeux :

COx(s) — COog).

A la pression atmosphérique normale (101 325 Pa), le CO> ne passe pas par I’état liquide. On
obtient alors du CO» solide, appelé glace carbonique, neige carbonique ou carboglace. Cette
glace carbonique atteint une température de —78°C et est employée comme réfrigérant a usage
unique.

® Autres transformations physiques : la dissolution et la cristallisation
Lorsqu’on plonge un morceau de sucre dans un verre d’eau, son volume diminue
progressivement jusqu’a disparaitre complétement. Le sucre s’est alors dissous dans 1’eau. Ce
phénomene est appelé dissolution, et le mélange obtenu constitue une solution. La substance
dissoute, ici le sucre, est le soluté, tandis que I’eau joue le role de solvant.
La concentration désigne la quantité de soluté dissoute dans un litre de solution. Elle s’exprime

généralement en g/ £ ou en mol/ £.
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Si ’on ajoute un deuxiéme morceau de sucre a la solution, puis un troisiéme, un
quatrieme, etc., la concentration en sucre augmente tant que celui-ci continue a se dissoudre.
Cependant, au bout d’'un moment, on observe qu’un surplus de sucre ne se dissout plus : la
solution atteint alors la saturation. La concentration d’une solution saturée correspond a la
solubilité de la substance considérée.

Si I’on chauffe une solution saturée, une quantité¢ supplémentaire de sucre peut encore se
dissoudre : la solubilité du sucre augmente donc avec la température. A I’inverse, lorsque la
solution refroidit, elle ne peut plus maintenir toute la matiére dissoute. Une partie du sucre se
dépose alors sous forme de cristaux au fond du récipient : c’est le phénomene de cristallisation.
Pour qu’une cristallisation se produise a une température donnée, la solution doit étre saturée a
cette température. On peut atteindre 1’état de saturation a partir d’une solution non saturée soit

en la refroidissant, soit en retirant une partie du solvant, par exemple par évaporation.

1.3. Structure de la matiere

On sait que la matiére qui nous entoure est organisée selon plusieurs niveaux. Les
substances les plus simples évoquées jusqu’ici sont les éléments. Ceux-ci possédent eux-mémes
une structure : ils sont constitués d’atomes, formés d’ un noyau entouré d’électrons. Le noyau
n’est pas indivisible non plus ; il est composé de protons et de neutrons, lesquels peuvent a
leur tour étre décomposés en particules plus fondamentales appelées quarks.

La figure (1.3) présente schématiquement cette organisation hiérarchisée de la maticre.

—

Corps purs Mélanges —\
- ) /

Mélange
Hétérogeéne

Corps pur Corps pur Mélange
Simple Composé Homogene

Figure 1.3 : Classification de la matiére

1.3.1. Les mélanges
Un mélange est une substance composée de molécules différentes (par exemple : NaCl et

H>O; ou huile et eau). On peut classer les mélanges en deux grandes catégories :
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1.3.1.1. Les mélanges hétérogenes
Ce sont des mélanges dans lesquels on peut distinguer, a I’ceil nu ou a I’aide
d’instruments d’observation, les particules des différentes substances qui les composent. Ils
sont constitués de plus d’une phase.
1.3.1.2. Les mélanges homogeénes
Ce sont des mélanges dans lesquels les particules des différentes substances ne peuvent
pas étre distinguées. Ils sont constitués d’une seule phase.
Exemples : mélange de gaz quelconques, HCI dans 1’eau, café¢ avec lait, ou encore 1’air
(78,05 % d’azote, 20,97 % d’oxygene, 0,94 % de gaz rares comme He, Ne, Ar, Kr, Xe, 0,03 %
de dioxyde de carbone et 0,01 % de dihydrogene).
1.3.2. Les méthodes de séparation des mélanges
L’analyse immédiate permet de séparer tous les constituants d’un mélange. Elle regroupe
I’ensemble des procédés utilisés pour isoler les différentes substances présentes. Ces méthodes
reposent sur les différences de propriétés physiques des constituants.
Les procédés pour séparer les mélanges homogenes varient selon les situations :
1.3.2.1. Mélange constitué de plusieurs solides
e Tamisage : utilisé lorsque les particules ont des tailles différentes. Exemple : séparation
de la farine et de la semoule.
e Lévigation : utilisée lorsque les substances ont des densités différentes. Exemple :
séparation de 1’or et du sable en utilisant un courant d’eau qui emporte le sable, laissant
I’or derricre.
e Dissolution : utilisée lorsque 1’un des constituants se dissout dans un liquide tandis que
les autres restent insolubles.
1.3.2.2. Mélange constitué des solides et de liquides
e Décantation
La décantation est une méthode de séparation liquide-solide ou liquide-liquide, basée sur la
différence de densité des composants. Elle consiste a laisser le mélange au repos, ce qui permet
aux particules solides les plus lourdes de se déposer au fond. En transvasant le liquide avec
précaution, on peut le séparer des particules solides.
Exemple : décantation d’une eau boueuse, un schéma de du procédé de décantation est

représenté sur la Figure 1.4.
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i Eau boueuse

Quelques temps aprésl

-

|

Eau boueuse claire
Dépot solide

Figure 1.4 : Procédé de décantation

e Filtration
La filtration est une méthode de séparation qui repose sur la différence de taille des particules.
Elle consiste a verser le mélange liquide (par exemple, I’eau décantée) dans un filtre en papier
placé dans un entonnoir. Aprés passage a travers le filtre, on obtient un liquide clair appelé

filtrat (Figure 1.5).

Eau décantée

Le filtre

=

Le filtrat

Figure 1.5 : Schéma d’un montage de filtration

1.3.2.3. Mélange constitué de liquides

e Distillation
La distillation est une méthode de séparation qui repose sur la différence de température
d’ébullition des constituants d’un mélange. Elle consiste a chauffer le mélange homogene dans
un ballon jusqu’a ébullition. La vapeur produite est ensuite dirigée dans un réfrigérant (refroidie
par un courant d’eau), ou elle se condense en liquide. Le liquide obtenu a la sortie du réfrigérant

s’appelle le distillat (Figure 1.6).
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Thermomeétre
Sortie _
d’eau

Réfrigérant

Entrée
d’eau

Distillat

Plaque chauffante

Figure 1.6 : Schéma d’une distillation

1.3.3. Les corps purs
Un corps qui résiste a tous les procédés de séparation est considéré comme un corps pur.
On distingue deux types de corps purs.
1.3.3.1. Les corps purs simples
Ils sont constitués de molécules formées d’atomes identiques (exemples : S, Fe, Ha, ...).

Ces substances sont indécomposables par les méthodes de séparation.

1.3.3.2. Les corps purs composés
Ce sont des corps constitués de molécules formées d’atomes différents (exemples : H20,

H.SOs, HCI, ...). Ils peuvent étre décomposés en d’autres substances a 1’aide de procédés
appropriés.
1.3.3.3. Les méthodes de séparation des corps purs composés
L’analyse ¢élémentaire permet de séparer les corps purs composes.

Elle regroupe I’ensemble des procédés utilisés pour décomposer un corps composé en ses
¢léments constitutifs. Ces procédés sont de nature chimique.

e Thermolyse ou pyrolyse
Décomposition d’une substance sous I’effet de la chaleur : corps composé — corps simples
Exemple :

Sucre — vapeur d’eau + gaz inflammable + carbone

e Radiolyse

Décomposition d’une substance par les radiations lumineuses, visibles ou invisibles (UV —

ultraviolet, IR — infrarouge).
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e Electrolyse

Décomposition d’une substance par le passage du courant électrique.

1.4. Volume molaire
Le volume molaire correspond au volume occupé par une

mole d’une substance a 1’état gazeux. Dans les conditions
normales de température et de pression (CNTP), c’est-a-dire a

0 °C et I atm, une mole de gaz occupe un volume de 22,4 litres.

Hypothése d’Avogadro : des volumes égaux de gaz parfaits

différents, soumis aux mémes conditions de température et de
pression, contiennent le méme nombre de molécules et donc le

méme nombre de moles.
Amedeo Carlo Avogadro (1776-1856)

Physicien et chimiste italien
1.5. Masse volumique ou masse spécifique

La masse volumique p d’une substance est définie comme la masse par unité de volume.

Mathématiquement, on I’écrit :

masse 2 (11)

Volume V

p =
Ou:
p est la masse volumique (en kg/m?®) ; m est la masse de la substance (en kg) ; Vest le

volume occupé par la substance (en m?)

1.6. Densité

1.6.1. Solide-Liquide
La densité d’un corps solide ou liquide par rapport a I’eau est le rapport de la masse d’un

certain volume de ce corps a la masse du méme volume d’eau.

_ Pcorps(soul) m/V . m
PH,0 m'/V m
masse d'un certain volume de corps

= 1.2
d masse du meme volume d'eau 1.2)

d

1.6.2. Gaz
La densité d’un gaz par rapport a I’air est le rapport de la masse d’un certain volume de

ce gaz a la masse du méme volume d’air dans les mémes conditions de température et de
pression.

Dans les conditions normales, la masse volumique de I’air est de 1,293 g/ . Autrement dit :

10
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1 litre d’air —  1,293g
22,4 ‘g — Ma[r

1,293 .22,4
Mg = 7z29 g/mol

M,y est la masse molaire du gaz.

masse d'un volume V du gaz  Myq, Myq,

dogz = = = 1.3
gaz masse du volume V d'air My, 29 (13)

1.7. Notions d’atome et molécule
1.7.1. L’atome

L’atome est le constituant essentiel de la matiere. Pour représenter les atomes, on utilise
des symboles, exemples :
Carbone : C ; hydrogene : H ; aluminium : Al
Tous les atomes sont construits sur le méme modele, mais différent par leur composition en
noyau et électrons. La taille de I’atome est trés petite, elle est de 1’ordre de I’angstrom (A) et sa
masse est de 1’ordre de 1072° kg.
1.7.2. La molécule

Les atomes peuvent s’unir entre eux et former des molécules, exemple : H,, O, Cl,, H>O,

HCI, H2SOs. . .etc.
1.7.3. La mole

Les chimistes utilisent la mole comme unité de quantité de matiére qui permet de rendre
compte du nombre énorme d’atomes et de molécules contenus dans un échantillon. La mole est
une quantité¢ de matiére qui contient toujours le méme nombre de particules, ce nombre est
représenté par le symbole N4 qui porte le nom de constante d’Avogadro.

N, = 6,023 x 1023mol!

Le nombre d’ Avogadro représente le nombre d’atomes contenus dans 12 g de carbone 12 (;2C).
1.7.4. Masse molaire atomique

C’est la masse d’une mole d’atomes, c’est donc la masse de N4 atomes. Par exemple, la
masse molaire atomique du sodium est :

Mpe= 22,99 g.mol .

1mole — N, datomes
N, —2299¢g

1 atome Na — my,

11
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_2299x1 22,99 x1

= = =3,82%x 10723
Mva N, 6,023 x 1023 g

1.7.5. Masse molaire moléculaire
C’est la masse d’une mole de molécules, elle est égale a la somme des masses molaires

des atomes qui constituent la molécule.

1.8. Concentration

La concentration d’une solution est une grandeur qui permet de connaitre sa composition.
Elle peut étre exprimée de deux fagons : concentration molaire ou concentration massique, selon
que I’on considere la quantité de matiere du soluté (en nombre de moles) ou sa masse. La

concentration indique donc la quantité de soluté présente dans un certain volume de solution.

1.8.1. La concentration molaire (ou molarité)
La concentration molaire d’une espece chimique, notée (ou M), correspond au nombre de

moles de cette espece (n) dissoutes dans un litre de solution (V). Elle se calcule a 1’aide de la

formule :
C— Tl_ m
vV MV

M étant la masse molaire du soluté (g.mol™") et m la masse de soluté (g).

(1.4)

Son unité est la mole par litre (mol. £ ’1). Cette grandeur permet de savoir combien de particules
de soluté sont présentes dans un volume donné de solution.
1.8.2. La concentration massique

La concentration massique d’une solution, notée C,,, correspond a la masse de soluté (m)

dissoute dans un litre de solution (). Elle se calcule a 1’aide de la formule :
m nM

Cn=17="=CxM (1.5)

La concentration massique s’exprime en grammes par litre (g. £ ).

1.8.3. La molalité
La concentration molale, ou molalité (M), se définit comme le rapport entre la quantité

de matiére d’un soluté et la masse du solvant. Elle s’exprime en moles par kilogramme de

solvant.
m . /masse de soluté
M{) _ soluté ( ) (1_6)
Mgowant \ kg de solvant
Ou encore :
n ,
M, = SO — mole de soluté par kg de solvant (1.7)
Msolvant

12
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1.8.4. La concentration normale
La concentration normale, ou normalité, est définie comme le nombre d’équivalents-

grammes de soluté contenus dans un litre de solution. Elle est exprimée par :

Neq—g
N = 1.8
v (1.8)
m
Neqg—g = m.7
Avec mle;;g = N = M_V =C.Z (1.9)

Mieq-g = 7
Ou:
M est 1a masse molaire du soluté ; m est la masse de soluté ; V est le volume de la
solution ; C est la concentration molaire ; Z est le facteur de valence correspondant au
type de substance :
e Pour un sel : le nombre d’¢lectrons de valence.
Exemple : NaCl, Z=1.
e Pour un acide : le nombre de protons H' libérés.
Exemple : HCI, Z=1 ; H2SO4, Z=2.
e Pour une base : le nombre d’ions hydroxyle OH™ libérés.
Exemple : NaOH, Z=1Z ; Ca(OH),, Z=27.
1.8.5. Les fractions — molaire - massique
e La fraction molaire
Si on considére n; moles de solvant et n, moles de soluté, les fractions molaires du solvant et

du soluté sont respectivement :

X, = —2
1= n1+n2 1 10
n, (1.10)
Xy =
ni+n,

e La fraction massique

C’est le pourcentage massique donné par :

massesoluteé

Y%massique = x100 (1.11)

massésolution
Note : lorsqu’on dispose du volume de la solution, on peut le transformer en masse a 1’aide de
la densité de la solution.
1.8.6. La fraction volumique
Si le soluté et le solvant sont sous forme liquide, la concentration de la solution peut

s’exprimer en pourcentage volumique.

13
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Si V;est le volume du soluté et V> le volume du solvant, leurs fractions volumiques sont

respectivement €gales a yy et yv,:

_ volumedusolute 'V, 112
V1 = Volume de la solution  V, + V, (1.12)

_ volume dusolvant 'V, 113
XV2 = Lolume de la solution V+V, (113)

1.8.7. Le pourcentage volumique

I1 est exprimé par la relation 1.14 :

% volumique = volume du solute . 4 (1.14)

volume de la solution

1.9. Dilution d’une solution aqueuse

La dilution d’une solution aqueuse consiste a ajouter de 1’eau a une solution initiale
concentrée (solution mere) afin d’obtenir une solution moins concentrée (solution fille).
Pendant cette dilution, la quantité de soluté reste constante, ce qui permet d’écrire :

n =ng = GV = Gy (1.15)

Avec n : nombre de moles ; ¥ : volume en litres et C : concentration en (mol.¢™). Les indices i
et f désignent respectivement la solution initiale (mere) et la solution finale (diluée).
En général, les concentrations sont connues, et les volumes correspondants sont & déterminer,
avec :
V;: volume de la solution-mere a prélever ; V: volume de la solution diluée correspondant a
celui de la fiole jaugée.
Remarque : le facteur de dilution F est donné dans la relation (1.16).

F:@:ﬁ:&: Vrie (1.16)
Cf ille Cf Vi Vmére

F indique combien de fois la solution mere a été diluée pour obtenir la solution fille.

1.10. La concentration molaire commerciale

Sur 1’étiquette des flacons commerciaux de produits chimiques, figurent la formule du
composé, sa densité et son pourcentage massique. Ces données permettent de calculer la
concentration molaire de I'espece chimique. La masse d’un litre de solution est déterminée
par la relation (1.17) :

{msolution = Psotution X V

Psotution = A X Peau = Msotution = & X Peau X V (1.17)

14
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La masse de soluté contenue dans le flacon est donnée par :

% massique X masse de la solution

masse de soluté = 100 (1.18)
Soit :
masse de soluté = % massique X d X peay X V (1.19)
100
La quantité de matiére du soluté peut ainsi étre déduite par :
_ Mgoes  Yomassique X d X pegy XV (1.20)

Nsoluté = -
Msoluté Msoluté x 100
La concentration molaire de la solution commerciale sera

_ Ngouee Yo massique X d X pegy (1.21)

Co = =
soluté V Msoluté X 100

donc :

15
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Exercices avec solutions

Exercice 1.1
Dans un échantillon de méthane CH4 de masse m = 0,32 g, déterminer :
e Le nombre de moles de CHa,
e Le nombre de molécules de CHa,
e Le nombre d’atomes de carbone (C) et d’atomes d’hydrogeéne (H) présents
dans 1’¢échantillon.
Données : M = 12,01 g.mol™! ; My = 1,01 g. mol™?
Solution

e Le nombre de moles de CH, :

m

M
Mcy, = M¢ + 4My = 12,01 + 4 x 1,01 = 16,05 g.mol ™!

n =

Donc :
0,32

=——= 0,02 mol
n 16.05 ,02 mole
e Le nombre de molécules de CH, :

Ney, =nx Ny = 0,02 X 6,023 x 1023 = 0,12 % 1023 molécules.

e Le nombre d’atomes H et C
Une molécule de CH4 contient 1 atome de C et 4 atomes de H
D’ou:

N¢ = Ncy, = 0,12 x 10%° atomes de C

Ny =4 X Ngy, = 4 x 0,12 x 10?* = 0,48 x 10?* atomes de H

Exercice 1.2
Trouver parmi les échantillons suivants, celui qui contient le plus de fer.
1. 0,2 moles de Fex(SO4)s.
2. 20g de fer.
3. 0,3 atome-gramme de fer.
4. 2,5%10% atomes de fer.
Données : Mp, = 55,85 g.mol™! ; N, = 6,023 x 10?3
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Solution
1. Npe,(s0,), = 0,2 mole
1mole de Fe,(50,); — 2moles de Fe

0,2 mole g, (so,), — nFe

_2x0,2

Nre = 0,40 mole

2. mp,=20g

_Mre _ 20 636 ol
e = g~ 5585 o0 MO

3. 0,3 atome-gramme de Fe = ng, = 0,3 mole
4. Ng, = 2,5 x 1023 atomes de Fe
1 molede Fe — N4 atomes de Fe
Npe — Nre

C Npex1 25x10%x1
Mre = TN, T 6,023 x 102

= 0,42 mole

C’est donc le quatriéme échantillon qui contient le plus de fer.

Exercice 1.3
La caféine, un stimulant présent dans le café renferme 49,48% de carbone ; 5,15%
d’hydrogéne ; 28,88% d’azote et 16,49% d’oxygéne. Sa masse molaire est de 194,2 g.mol ™.
Déterminer la formule moléculaire de la caféine.
Données : M = 12,01 g.mol™! ; My = 1,01 g.mol™* ; M, = 16,00 g.mol™?!
Solution
On va d’abord calculer la masse de carbone contenue dans 1 mole de caféine :
100 g de caféine — 49,48 gde(C
1942g - m¢

__49,48x194,2

me = 100 =96,09¢g

En suivant le méme raisonnement, on calcule les masses d’hydrogene, d’azote, et d’oxygene

contenues dans 1 mole de caféine :

5,15 x 194,2
my = 100 =10g
28,88 x 194,2
my = 100 = 56,08 g
16,49 x 194,2
my = 100 =32,02g
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On transforme ensuite ces masses en nombres de moles

1 mole de carbone — 12,01 g

ne—> 96,09g
96,09 x 1
ne = W = 8 moles
En suivant le méme raisonnement, on calcule les nombres de moles d’hydrogene, d’azote, et
d’oxygene :
10 x 1
ny = 1ol ~ 10 moles
56,08 X 1
my = 14,T = 4 moles
32,02 x1
ng = W = 2 moles

La formule moléculaire de la caféine est donc : CsHi1oN40s.
Exercice 1.4
Un kilogramme de saccharose de formule C;,H;,04; a pour quantité de maticre 2,92
moles.
1. Calculer la masse molaire du saccharose C12H2,011 avec deux méthodes différentes.
2. Calculer le nombre de molécules du saccharose contenues dans cet échantillon.
3. Combien y a-t-il d’atomes de carbone, d’hydrogene et d’oxygeéne dans cet échantillon ?
4. Calculer la masse d’une molécule de saccharose.
5. Calculer les pourcentages molaires puis massiques du carbone, de 1’hydrogéne et
d’oxygéne dans le saccharose.
Données : M. = 12,01 g.mol™! ; My = 1,01 g.mol™* ; M, = 16,00 g.mol™?!
Solution
1. Calcul de la masse molaire du saccharose :

Meéthode 1 -

m_ 1009 _ 24246 g.moi?
n o 2,92
Meéthode 2
M =12 x Mg + 22 x My + 11 x M,
M =12 x 12,01 + 22 x 1,01 + 11 x 16 = 342,34 g.mol~*

2. Le nombre de molécules du saccharose contenues dans 1’échantillon :

1mole de C,;H,,0,1 = N4 molécules de C;,H,,014
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n=292moles - N¢_p,,0,,

nxXNa _ 2,92%6,023x1023
1 1

NC12H22011 -

= 17,587 x 10%3 molécules
3. Le nombre d’atomes de carbone, d’hydrogéne et d’oxygéne :

N¢ =12 X N¢,n,,0,, = 211,04 x 10?3 atomes de C

Ny =22 X N¢_,n,,0,, = 386,91 x 10?3 atomes de H

No = 11 X N¢_,n,,0,, = 193,46 X 10%* atomes de O

4. La masse d’une molécule de saccharose :

M><1_ 342,34 x 1
N, 6,023 x 1023

MeHy00, = = 56,84 X 10723 g

5. Les pourcentages molaires et massiques de C, H et O
e Pourcentages molaires :
Le nombre de moles total contenu dans C12H22011 est :

12 +22 + 11= 45 moles.

12
%C = EX 100 = 26,67%

22
% H = 5 X 100 = 48,89%

11
%0 = Ex 100 = 24,44%

e Pourcentages massiques :

o= L22X1201 00— a0ty
342,34

o5t = 22290 100 = 6,49%
342,34

%0 = 121600 00 = 51.41%
342,34

Exercice 1.5
Une bouteille contient 13 kg de gaz propane (C3Hs).
1. Calculer la masse molaire moléculaire du propane. Déduire le nombre de moles de ce
gaz contenues dans la bouteille (a I’unité prés).
2. Lacombustion du propane dans le dioxygéne produit du dioxyde de carbone et de I’eau :
C3Hg + 0, — CO, + H,0
a. Equilibrer 1’équation bilan de la réaction.

b. Calculer le nombre de moles de dioxygene nécessaires pour briler tout le contenu de

la bouteille de gaz.
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c. Calculer le volume (en m?) de ce dioxygéne dans les CNTP.

d. Calculer le volume d’air correspondant (I’air contient 20 % d’oxygene).
Données : M = 12,01 g.mol™! ; My = 1,01 g.mol™?
Solution

1. La masse molaire moléculaire du propane (C3Hs) est :
Mc,u, = 3 X Mg + 8 X My
Mc,u, =3 %X 12,01 + 8 x 1,01 = 44,11 g.mol™?t

Le nombre de moles du propane contenues dans la bouteille est :

m 13 x 103

NcHg = M = %T = 294,72 moles

2.

a. L’équation bilan de la réaction :
C3Hg + 50, — 3C0, + 4H,0
b. D’apres I’équation bilan
1 mole de C3Hg — 5 moles de 0,
Ne,Hg — No,

_ 5 XN, pyg
2 1
c. Dansles CNTP :

No = 5X 294,72 = 1473,60 moles de 0,

1molede 0, — 22,4 x1073m3
1473,60 moles —» Vo,

2241073 x 1473,60 _

0, = T =33m3
d. Puisque I’air contient 20 % d’oxygene, le volume d’air correspondant est donc:
Yo
Vair 0—22 =165 m?3

Exercice 1.6

On dissout dans 1’eau 187,6 g de sulfate de chrome Cr2(SO4); et on ajuste la solution obtenue
a 1 litre. La masse volumique de cette solution est de 1,1722 kg.dm™. Calculer :

1. La molarité de la solution

2. La fraction molaire du sel et de I’eau

3. Le pourcentage en poids du sel

Données : M, = 52,00 g.mol™! ; Mg = 32,07 g.mol™ ' ; My, = 16,00 g. mol™?
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Solution

1. La concentration molaire (molarité) :
- n_m
V. MXxV
M=2XM¢ +3XMs+ 12 X M,
M =2 x52,00+ 3 %3207+ 12 x 16,00 = 392,21 g.mol™*

m 187,6

C= Mxv = 392201 VA8moLLT
2. La fraction molaire du sel et de I’eau :
_ Ngel
Asel = Nger + Neaqu
— neau
Keau Ngel + Nequ
Ngep = Mset _ 187,6 = 0,48 mole
sl T Mg, 39221
Nequ = M
Meau

Megy = Msopution — Msel = P XV — Mgg

Mgy = 1172,2 X 1 — 187,6 = 984,6 g

984,6
Nequ = 1802 54,64 moles
= 048 _ 0009
Xsel = 048 + 54,64
S —
Xeaw = 048 ¥ 5464
3. Le pourcentage en poids du sel :
Mcr,(S04)3 )
% C1ry(504)3 = ———=%x 100 = X 100 =16 %
2( 4)3 Msotution 1172,2

Exercice 1.7

On dispose d’une solution aqueuse (A) d’acide acétique CH3COOH a 856 g d’acide par litre de

solution.

A partir de cette solution on veut préparer 1000 cm® d’une autre solution (B) de molarité 2,14

mol. 0.
1. Quels volumes de (A) et d’cau faut-il mélanger ?

2. A quel pourcentage d’acide est la solution (B) sachant que sa densité est de 1,016 ?
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Solution

1. A partir de la loi de la dilution, on peut écrire:

Cp
CAVA = CBVBDVA == VB_
Cy
Avec :
C, = 2= m = B0 7 moL
AT VT Mooy XV 60x1 0O
Cy = 2,14 mol. 171
Alinsi :

Cy 2,14
Vy=Vz—=1000 Xx —— = 150 cm?
A7 B¢, 14,27

Le volume d’acide acétique a prélever est 150cm? et le volume d’eau qu’il faut ajouter est :
Voqu = 1000 — 150 = 850 cm3

2. Le pourcentage d’acide de la solution B :

dy = LB — 1016

peau

pp = dg X Pegy = 1,016 x 1000 = 1016kg. m™3

Le volume de la solution B est 1000 cm?, donc la masse de ce volume sera :
mg 3
P = 7 = mp =pg XV =1016 X 107> = 1,016 kg
B

mg = 1,016 kg = 1016 g

McH3c00n = MCHzcoon x MCH3C00H

MeHaoon = 214 X 60,04 = 1285 g

, mcH 128,5
% massique = % x100 ==
B

x100 = 12,65 %
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2.1. Histoire du modéle atomique

Dés I’ Antiquité, les premiers « scientifiques » grecs pensaient que toute maticre était
formée de quatre éléments fondamentaux : la terre, I’eau, le feu et Iair. Cette idée s’appuyait
notamment sur 1’observation de la combustion du bois : en brilant, celui-ci produit de la fumée
(air), de la vapeur d’eau (eau) et des cendres (terre). Bien que simpliste, cette théorie résultait
des observations de philosophes tels que Thales et Empédocle.

La théorie atomique la plus novatrice de I’époque fut proposée au V¢ siecle avant notre
ere par Démocrite. Ce philosophe affirma que la mati¢re était constituée de particules
extrémement petites et indivisibles. Selon lui, toutes les substances étaient formées de ces
particules, séparées les unes des autres par du vide. Ainsi, la mati¢re était considérée comme
discontinue.

En grec ancien, le terme atomos signifie « indivisible », et la théorie de Démocrite a
laissé son empreinte jusqu’a aujourd’hui. Démocrite n’étant pas un philosophe trés influent a
son ¢époque, sa théorie ne regut aucun soutien et fut finalement abandonnée au profit de la «
théorie de la continuité de la matieére » défendue par Aristote. S’appuyant sur le concept des
quatre ¢léments de Thales, Aristote affirmait que les atomos ne
pouvaient exister puisqu’ils étaient invisibles a I’ceil humain.

A partir du XV¢ siécle, les savants commencérent a
progresser dans la compréhension de la matiére et a remettre en
question les conceptions aristotéliciennes du monde.
L’expérimentation devint progressivement la norme, et il devint

courant de présenter au roi des expériences simples pour illustrer

de nouvelles idées.

Robert Boyle (1627-1691)

oy . .
Au XVllIesiecle, le chimiste anglais Robert Boyle avanca Chimiste et physicien Irlandais

que la matiére était formée d’un ensemble limité de substances
simples, qu’il nomma éléments.

En 1780, Antoine-Laurent Lavoisier parvint a décomposer I’oxyde de mercure et formula
la loi de la conservation de la masse, résumée par la célebre expression : « rien ne se perd, rien
ne se crée ».

Louis Joseph Proust (1754-1826), chimiste francais, démontra que la composition de
I’eau restait constante, quelle que soit son origine. Cette observation le conduisit a formuler la
loi des proportions définies (ou loi de Proust), selon laquelle les ¢léments d’un composé sont
toujours présents dans des proportions massiques fixes, indépendamment de la méthode de

préparation. Il publia cette loi en 1794, affirmant que la matiére était constituée d’éléments
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simples capables de se combiner pour former des composés. D’abord mal accueillie, sa théorie
fut finalement reconnue grace au soutien du chimiste suédois Jons Jacob Berzelius en 1811.
Proust réussit également a isoler un sucre provenant du raisin, qui s’avéra étre du glucose.
Avec ces scientifiques, s’ouvrait un nouvel adge de la science, davantage centré sur la
recherche et I’expérimentation, et marquant 1’émergence d’une premiere proposition sérieuse

d’un nouveau mode¢le atomique.

2.2. Le modéle atomique de Dalton
En 1808, Dalton publie un ouvrage intitulé : <> 4 New System
of Chemical Philosophy’> dans lequel il présente sa théorie
atomique. I1 y expose les idées suivantes :
o La matiére est composée de particules invisibles, indivisibles et
dotées d’une masse, appelées atomes.
o Les atomes d'un élément sont identiques entre eux.

o Les atomes d'éléments différents sont distincts les uns des autres.

o Les atomes d'¢léments simples peuvent se combiner selon des

John Dalton, (1766-1844)

roportions définies pour former des atomes composés, c¢’est-a- . . .
prop p p ’ Chimiste et physicien Anglais

dire des composés chimiques.

2.3. Les premiéres expériences de caractérisation de I’atome

La théorie de Dalton ayant ouvert de nouvelles perspectives, les scientifiques se sont
vivement intéressés a la structure de 1’atome. Ils cherchent alors a comprendre de quoi un atome
est constitué et en quoi les atomes des différents éléments se distinguent les uns des autres.
Les premicres expériences importantes contribuant a la
compréhension de la composition de 1’atome furent menées
par le physicien anglais J. J. Thomson entre 1898 et 1903.
I1 étudiait le comportement des décharges électriques dans
des tubes partiellement sous vide, appelés tubes a rayons

cathodiques (Figure 2.1). Thomson observa que, lorsqu’un

potentiel élevé était appliqué a un tel tube, un faisceau qu’il

J.J Thomson (1856 — 1940) nomma rayon cathodique, car émis par 1’électrode

Physicien Anglais

Prix Nobel de physique en 1906 négative, la cathode, était produit.
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Comme ce faisceau provenait de 1’électrode négative et était repoussé par le pole négatif d’un
champ ¢lectrique extérieur, Thomson en conclut qu’il était constitu¢ de particules chargées

négativement, que 1’on appelle aujourd’hui des électrons.

Plaques du
condensateur

Anode

- -
— g

Cathode i

Ecran

Aimant

Figure 2.1 : Déviation des rayons cathodiques sous ’influence d’un champ électrique

En mesurant la déviation du faisceau d’électrons dans un champ magnétique, il réussit

ainsi a déterminer le rapport charge/masse d’un électron.

£ 1,76.10'C/kg
m T

ou e représente la charge d’un électron (en coulombs, C) et m, la masse de 1’électron (en kg).
A travers ses expériences, Thomson cherchait a percer les secrets de la structure de

I’atome. Il en conclut que tous les atomes renferment des électrons et, puisqu’ils sont

¢lectriquement neutres, qu’ils doivent aussi comporter des charges positives. Il proposa alors le

modele atomique suivant (Figure 2.2) :

‘Un atome se présente comme une masse positive diffuse au sein de laquelle des électrons

chargés négativement sont dispersés de maniere aléatoire’.

Ce modeéle est souvent nommé modele du plum-pudding, car les électrons y sont dispersés

dans la charge positive comme des raisins dans un pudding.

nuage s}phérique
de charges positives

— €lectrons

Figure 2.2 : Le modéle atomique de J.J.Thomson

25



Chapitre 2

Les constituants de ’atome

En 1909, Robert Millikan ( 1868-1953) réalisa a I’université de

Chicago des expériences ingénieuses en utilisant des gouttelettes
d’huile ionisées. Ces expériences lui permirent de mesurer avec
précision la charge de 1’¢électron (Figure 2.3). En combinant cette
valeur, e = 1,6.10"" C, au rapport charge/masse déterminé par

Thomson, Millikan cacula alors la masse de 1’électron qu’il

estima 2 9,11.103! kg

- - J

Robert A. Millikan (1868-1953)

T Physicien américain

(+)

Source
de rayons |
ionisants

—1[t[1]1]#

)

Vaporisateur

T Plaque chargée
positivement

B~ - E Télescope

™~ Plaque chargée
négativement

Figue 2.3 : Schéma du dispositif de Millikan employé pour mesurer

la charge de I’électron

2.4. Le modéle de Rutherford

/

En 1911, Rutherford testa le modéle « plum-pudding » de
Thomson en bombardant, avec Geiger et Marsden, une feuille
d’or par des particules a (ions He*") (voir figure 2.4).

Ils constatérent que la plupart des particules o traversaient la
feuille sans déviation, ou avec une déviation trés faible, un

résultat attendu par Rutherford.

Ernest Rutherford (1871-1937)
Physicien et chimiste
Néo-Zélando-Britannique

Prix Nobel de Chimie en 1908
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la plupart des
quelques particules o particules tra-
sont dispersées versent la
feuille de
métal sans
étre déviées

uranium, source de parti-
cules a, entouré d’un bloc
de plomb destiné a absorber
la plupart des radiations

faisceau \l\ de métal

mince feuille
de particules «

écran luminescent servant
arévéler la présence des
particules «

Figure 2.4 : Expérience de Rutherford sur le bombardement d’une feuille
mince d’or avec des particules

11 fut toutefois surpris de constater que certaines particules o étaient fortement déviées et que

d’autres étaient méme rétrodiffusées vers la source du faisceau (Figure 2.5-a).

Pour Rutherford, ces résultats démontraient que le modele « plum-pudding » de Thomson

¢tait incorrect. Les fortes déviations des particules a s’expliquaient par la présence, au centre

de I’atome, d’une concentration de charge positive (Figure 2.5-b). La plupart des particules

traversent la feuille car ’atome est essentiellement vide ; celles qui sont déviées ont rencontré

le noyau, et les quelques particules a réfléchies ont frappé un noyau particulierement dense

Rutherford conclut que I’atome est principalement vide, mais contient un noyau massif,

trés petit et chargé positivement, appelé noyau atomique. Sa charge positive est compensée par

les électrons qui forment le cortége électronique autour du noyau.

feuille en or

noyau d'un
atome

noyau
s = : e/
- E

- e »

cortége électronique
d'un atome

PYYTYy

~~_ cortége
électronique

Figure 2.5 : a) Résultats de ’expérience de Rutherford, b) Modéle atomique de Rutherford

27



Chapitre 2 Les constituants de I’atome

2.5. La structure du noyau
A la suite du modéle nucléaire de Rutherford, la structure du noyau fut étudiée en détail.
En 1919, Rutherford découvrit le proton, constituant du noyau portant une charge élémentaire
positive, analogue a ’électron qui porte une charge élémentaire négative.
Un noyau ne peut pas étre constitué uniquement de protons, car ils se
repoussent en raison de leur charge positive. Il doit contenir un autre type
de particule pour séparer les protons et assurer la stabilit¢ du noyau : le
neutron, dont I’existence fut confirmée expérimentalement en 1932. Le

neutron n’a pas de charge électrique.

James Chadwick (1891 — 1974)
Physicien Anglais

2.6. Les caractéristiques de I’atome

On sait maintenant que I’atome posséde un noyau, qui contient des protons (particules
chargées positivement) et des neutrons (particules sans charge), ces derniéres assurant la
stabilit¢ du noyau. Autour du noyau gravitent des électrons, des particules chargées
négativement. Ce cortége électronique détermine le volume de I’atome. Pour un atome
globalement neutre, la charge négative du nuage €lectronique est égale en valeur absolue a la
charge positive des protons dans le noyau. Le nuage d’¢lectrons définit le volume de I’atome.
Dans un atome globalement neutre, la charge négative des électrons compense exactement la
charge positive des protons du noyau. Les caractéristiques des particules élémentaires, a savoir
I’¢lectron, le proton et le neutron sont résumées dans le tableau 2.1.

Tableau 2.1 : Caractéristiques des particules élémentaires

Particule élémentaire Proton Neutron Electron
Symbole p n e
Charge (C) 1,6x19°% 0 -1,6x19°"
Masse (kg) 1.673x10%7 | 1675x1027 | %11x107
Masse (uma) 10078 10090 5,4819x10™
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2.7. Nucléides et isotopes
2.7.1. Les nucléides
Un nucléide est un noyau atomique défini par son nombre de nucléons 4 et son numéro
atomique Z. Le symbole chimique de I’atome est X. Le nombre de neutrons N se calcule par :
N=A-Z A
Nombre de masse =" X <«— Nucléide
X

Numéro atomique —

2.7.2. Les isotopes

Les nucléides ayant le méme numéro atomique Z mais des nombres de masse 4 différents
sont appelés isotopes. Un élément chimique regroupe I’ensemble des nucléides partageant le
méme numéro atomique Z (ou nombre de protons ou nombre de charge). Par exemple, on trouve

dans la nature les deux isotopes suivants de 1’élément chlore :

Isotope 35Cl 37¢Cl
Nombre de masse A 35 37
Nombre de protons Z 17 17
Nombre d’¢lectrons Z 17 17
Nombre de neutrons A-Z 18 20

2.7.3. Détermination de la masse des isotopes
En 1912, J.J Thomson obtient des spectres de

masses de plusieurs composés gazeux : Na, Oz, CO, ou
CO., mettant en évidence la présence d’ions négatifs et les
ions multichargés. L'année suivante, il découvre les
isotopes du Néon avec 4 =20 et 4 =22. En 1919, Francis

William  Aston construit ce qu’il appelle un

spectrographe de masse’ et introduit le tri des ions selon

leur vitesse. Cette méthode lui permet de déterminer les

abondances isotopiques du néon et de montrer les écarts

Francis William Aston (1877-1945)  entre les masses atomiques réelles et les nombres entiers.
Prix Nobel de Chimie, 1922
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2.7.4. Spectrographe de masse de Bainbridge
Le spectrographe de Bainbridge permet de déterminer la masse
ainsi que le pourcentage de chaque isotope d’un élément chimique.
Il est principalement constitué de (Figure 2.6). Il est essentiellement
compose :
e D’une source d’ions : un gaz est introduit dans la source, ou

il est bombardé par des électrons, ce qui entraine la formation d’ions

positifs. \— o

e D’un filtre de vitesse : les ions produits pénéetrent dans le sélecteur de vitesse, ou des
champs électrique £ et magnétique B, uniformes et perpendiculaires, agissent sur les ions de
masse m et de charge +¢. Les ions subissent alors :

- la force électrique : F, = qE

- la force magnétique : F,, = q(VAB)

Le faisceau d’ions n’est pas dévié lorsque ces forces se compensent. Ainsi, la vitesse initiale

des ions capables de pénétrer dans la chambre d’analyse est donnée par :
V= £ 2.1
- B ( * )

Les ions sont ensuite soumis uniquement a un champ magnétique et décrivent, dans la chambre
d’analyse en vide poussé, une trajectoire circulaire dont le rayon est donné par la relation :

_mV

R="F (2.2)

Si n est le nombre de nucléons (nombre massique) de 1’ion, sa masse m est approximativement

égale a nx1,67x10 2" kg. On ne considére que les ions de charge ¢ = 1,6.1071°C

E l ionisateur et accélérateur

plaque photographique

Deux isotopes

Figure 2.6 : Spectrographe de Bainbridge
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2.7.5. La masse moyenne d’un élément chimique
Un grand nombre d’¢éléments existe a 1’état naturel sous forme d’un mélange d’isotopes.
La masse moyenne d’un élément est donnée par la relation :

M = &Mk (2.3)

100
Ou : M; est masse de I’isotope 1 et X; son abondance relative (%).

Ci-dessous, sont présentés quelques isotopes naturels, leurs abondances et leurs masses

correspondantes.
Elément chimique | Isotopes | Masse atomique Abondance Masse molaire moyenne
(g/mol) (%) (g/mol)
'H 1,007 825 99,9850
*H 3,016 050 0,0001
Mg 23,985043 78,7000
Magnésium (Mg) ¥Mg 24,985837 10,1300 24,30955
Mg 25,982593 11,1700
3Cl 34,968850 75,7700
Chlore (C1) Cl 36,965900 24,2300 35,45273
2.8. Défaut de masse

La masse réelle d’un noyau atomique est toujours inférieure a la somme des masses de
ses nucléons, appelée masse théorique. La différence Am entre la masse des nucléons et celle
du noyau est appelée défaut de masse. Selon le principe d’équivalence masse-énergie
d’Einstein, ce défaut de masse se transforme en énergie AE :

AE = Amc? (2.4)

¢ étant la célérité de la lumiére : ¢ =3.108 m/s

2.9. Energie de liaison et énergie de cohésion
L'énergie de liaison (AE}) est définie comme étant I’énergie libérée lors de la formation
d’un noyau atomique a partir des particules ¢lémentaires : protons et neutrons :

Zp+ (A—2Z)n - 4X + AE,
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Le défaut de masse est négatif, par conséquent cette énergie 1’est aussi.
L’énergie de cohésion (AE.,,) est I’énergie qu’il faudrait apporter au noyau pour le
dissocier en ses nucléons :
AX 4+ AE.op > Zp+ (A—Z)n
Le défaut de masse est positif, par conséquent cette énergie ’est aussi.
Nous avons alors :
AE.,, = —AE; (2.8)
Les unités utilisées en physique nucléaire sont :
e ['¢lectron-volt ; c’est I'énergie acquise par un électron accéléré par une tension
¢lectrique d'un volt. Compte tenu de la valeur de la charge électrique élémentaire,
ona:1leV=16x10"17.

e Le méga électron-volt : IMeV =10°eV.

2.10. Stabilité du noyau

L’énergie de cohésion par nucléon définie par la relation AE' = —AE/A, mesure la
stabilité d’un noyau : plus AE' est grande, plus le noyau est stable. En général, cette énergie est
inférieure a 8,9 MeV quel que soit I’élément considéré.

La courbe d'Aston, représentée sur la figure 2.6 donne la variation de 1’énergie de cohésion par

AEcon
A

nucléon des noyaux atomiques ( ) en fonction de A.

Cette courbe, montre que le noyau le plus stable est °Fe, alors que les noyaux les plus légers

sont nettement moins stables, ainsi que les plus lourds dont la stabilité¢ diminue quand 4 croit.

Ix 1013

0 20 40 60 80 100 120 140 160 180 200 220 240 26D

Nombre de masse, A

Figure 2.6 : Courbe de I’énergie de liaison nucléaire
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Exercices avec solutions

Exercice 2.1
Entre les armatures d’un condensateur plan a air, il existe une différence de potentiel V

=50 V. Ces armatures de forme carrée (de coté L=12 cm) sont séparées d’une distance £ = 10
cm. Un électron entre avec une vitesse initiale v =2x10* km.s™! dans le plan médian du
condensateur.

1. Calculer la force exercée sur 1’¢lectron ainsi que 1’accélération a laquelle il est soumis.

2. Déterminer le point d’impact de cet électron sur un écran situé¢ a une distance D=125cm

du centre du condensateur

Données : e =1,6 x10° C ; me=9,11x103! kg

Solution
Yy 4 Ecran

1. Le champ ¢électrique E est li¢ a la différence de potentiel V; par la relation suivante :

Vi=EX{¥=E= %
L’¢électron est soumis a une force électrique E de module :
F, =eE = e—Vl
€ '3
D’aprés la loi fondamentale de la dynamique :

Zﬁ:meﬁﬁFe :me}/:)y:E: eVi

m, myt

eV; 1,6x10712 x50 _

F,=—= =8x 107N

£ 10 x 102

_ 1,6x10719x50
Y= 9,11x10~31x10Xx10~2

=8,78 x 1013m.s 2
2. Cherchons les équations du mouvement de 1’électron a I’instant t, suivant les axes ox et

oy :

e Suivant I’axe ox, le mouvement est rectiligne uniforme :
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X
xX=vt=>t=—
v

e Suivant I’axe oy, le mouvement est uniformément acceléré :

1 1 eE

= — t2:—
y ZV

2
x
2m,v?

C’est une équation de la forme :
y = A x? ; A étant une constante
L’¢électron parcourt un arc de parabole, L étant la longueur du condensateur, on aura donc a

la sortie du condensateur x = L :

1 eE

_ - 2
2m,v?

y

Dés que I’¢lectron quitte la zone ou régne le champ électrique (apres le condensateur), il
ne sera soumis a aucune force. Il décrit une trajectoire rectiligne tangente a la parabole au

point A (fin du condensateur). ‘C’ est le point d’impact et CE est I’ordonnée de ce point

d’impact.
; AB CE CE OE X AB
= =
9% =08~ 0E 0B
Puisque
( L
OE =Det OB ==
2 Dx Ll |2
1 eE X mov? eEDL _ eV,DL
<AB:y:— ZL = CE = I = =
2m,v L myv? fm,v?
2
\ E=7

E_eVlDL_1,6><10-19><50><125><10"2><12><10"2
T fmev? 9,11 x 10731 x 10 x 1072 x (2 x 107)2

CE =0,033m

Exercice 2.2
Dans I’expérience de Millikan, une gouttelette d’huile de masse volumique pnyie = 0,9 g.cm™,
sphérique tombe dans I’air (pair = 1,21 kg.m™) avec une vitesse maximale v; = 6,32 mm.s™ 1.

1. Calculer le rayon et la masse de cette gouttelette.

2. La gouttelette étant soumise a un champ électrique d’un condensateur plan E = 4,5x10°
V.m!, remonte & une vitesse v, = 11,8 mm. s~ 1. Calculer la charge q portée par la gouttelette,
on pourra négliger la poussée d’Archimede.

On donne : n= 1,8 x10° kg.m.s™".
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Solution

1. Calcul du rayon et de la masse de la gouttelette
La gouttelette subit une chute libre, son mouvement est donc descendant. Les forces qui
s’exercent sur la gouttelette non chargée sont : le poidsT’), la poussée d’ Archimede P’ etla force
de frottement f . Le bilan des forces s’écrit :

P+P +f=mj

La gouttelette atteint sa vitesse maximale, on peut donc écrire :
P+P +f=0=P=P+f

La gouttelette étant sphérique, son poids est:

4
P=mg= pVg=pznrig

La force de frottement est donnée par la loi de Stokes:

f = 6nnrv,
La poussée d’Archimede est donnée par 1I’expression suivante :

! 4 3
P = pairVg = pair 57'[7' g
On réécrit le bilan des forces :

4 4 4
p STr3g = pair Tr°g + 6mirvy = 2 g 12(p — pair) = 6173

T2 _ 677171 _ 977171 = 977171
%(p — pair)g 290 — pair) 29(p = Pair)

Application numérique :

D’ou:

=7,62x%10"%m

9% 1,8x 10-5x 6,32 x 103
"= 2 % (900 — 1,21) X 9.8

La masse de la gouttelette est :

4 3
m=pV=p§7rr

4
m =900 x 3 X 3,14 % (7,62 x107%) 3 = 1,67 x 10 12kg

2. Calcul de la charge g portée par la gouttelette :

En présence du champ électrique, la gouttelette étant soumise a une force électrique f, remonte
(donc son mouvement est ascendant) et si on néglige la poussée d’Archiméde, la vitesse limite

v, sera atteinte lorsque :
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fe=f+P
On peut donc écrire :
qE = 6mnrv, + mg
D’ou:
_ bnnrv, + mg

1 E

_ 6x314x18X 1075x7,62%x107°%x 11,8 x 1073+ 1,67 x 10712 x 9,8

1= 45 % 105
q=1,04x10"16C

Exercice 2.3

Dans I’expérience de Millikan, on considere une gouttelette d’huile sphérique de masse

volumique prie=0,9g.cm™ et de rayon r. Elle tombe dans 1’air avec une vitesse v =

6,29 X 1073m.s~1. Calculer le rayon de la gouttelette, si le coefficient de Stockesm =

1,8 X 10~%kg.m™1. On négligera la masse volumique de 1’air.

Solution

La gouttelette subit : le poids?’), la poussée d’ Archiméde P’ et la force de frottement f . Le bilan

des forces s’écrit :
P+P +f=mj
La gouttelette atteint sa vitesse maximale, on peut donc écrire :
P+P+f=0=P=P +f
La gouttelette étant sphérique, son poids est :
4
P=mg= pVg=pzurig
La force de Stokes :
f=6mmrv
La Poussée d’ Archimeéde :
] 4 3
P =pu,.Vg = pairgnr g
On réécrit le bilan des forces :

4
3

3 4 3 4 2
p 3MT°g = Pair 3T g+ eénmrv =397 (p—

ST

"ol

pair) = 6nv
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D’ou:
6nv v 9x1,8x1075x6,29 x 1073

2 = = =
%(p —pair)g 29 = Pair) 2x9,81x(900)

=58.10712m

= r = +/58.10"12 = 7,62.10~¢ m = 7,62um
Exercice 2.4
Un échantillon de magnésium Mg est analysé a 1'aide d'un spectrographe de Bainbridge.
Les ions monoatomiques porteurs de deux charges ¢lémentaires pénétrent dans 1‘analyseur par
une fente F 4 la vitesse 10° m.s! et sont soumis a l'action d'un champ magnétique de 1 Tesla.
On observe sur le détecteur d'une plaque photographique trois taches Ti, T2 et T3z dont les

caractéristiques sont résumées dans le tableau suivant :

Numéro de la tache T T> Ts

Nombre d’ions détectés par seconde 1572 || 202 || 226

Distance entre la fente et la tache : d (cm) || 2,5 2,6 || 2,7

Sachant que les intensités des taches sont proportionnelles au nombre d’ions détectés par
seconde, déterminer :

1. Le nombre d'isotopes du magnésium naturel.

2. Lamasse en uma de l'isotope le plus léger.

3. L'abondance relative en pourcentage de chaque isotope et la masse atomique du
magnésium naturel en uma.
Solution
1. Puisque le détecteur de la plaque photographique a détecté trois taches donc le nombre
d’isotopes du magnésium naturel est trois (03).
2. Dans I’analyseur les ions sont soumis a 1’action d’un champ magnétique et décrivent une
trajectoire circulaire, on peut écrire :

v? rqB
F, =F,= qvB = MT:>M=T
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JZ Plaque photographique

La charge élémentaire des ions de magnésium (Mg*?) est g=2e

Le rayon le plus petit correspond a I’isotope le plus léger, ainsi on aura :

2er;B dq
1= avec n =—
2eryB  edyB
1Ty T Ty
1,6 X 10719 %x25x107%2x 1 ~
M, = 105 =4x10"% kg

M; = 24,096 uma
3. Abondance relative de chaque isotope et la masse atomique moyenne de I’isotope naturel.
On doit d’abord déterminer la masse des autres isotopes, on a :
ed,B 1,6 10717 x 2,6 x 1072 x 1
v 10°
M, = 25,060 uma
edz;B 1,6 X 10719 % 2,7%x1072 x 1
v 105
M; = 26,024 uma

= 4,16 x 10726 kg

M3=

=4,32x1072% kg

Le nombre d’ions total détecté par secondes est :
Trotal = z T; = 1572 4+ 202 + 226 = 2000 ions

Soient X;, Xo et X3 les abondances relatives des isotopes correspondant respectivement aux
masses M1, M» et Ms.
Ona:
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( T, = 2000 = 100%
1572 = x, = 2272 %100 _ 6%
1= ""2000 77
206 = x, = 202x100_ 0y
- = ——=
2 2000 =70
226 = x. = 226 X100, 3%
- =
\ 3 2000 270

La masse atomique moyenne de 1’isotope naturel est définie par :
LMX; M Xy + MpX; + M3 X3
100 100
24,096 x 78,6 + 25,06 x 10,1 + 26,024 x 11,3

moy 100
Moy = 24,411 uma

Mmoy =

Exercice 2.5

On utilise un spectrographe de masse de Bainbridge pour séparer les ions. La vitesse des
ions a la sortie du filtre de vitesse est v = 2,89 X 10° m.s 1. Déterminer la distance d séparant
les points d’impact de ces deux ions sur la plaque photographique.

On donne : Ny = 6,023 X 1023 ;e = 1,6 X 10719 C ; B=10,2 Tesla.

Solution
d
Dans I’anal : —>
e ) | | _Plaque photographique
= = v mv
1Bl = [|EE] = qvB = mo=rE1y R >

0B

21Ne*

Les ions 2°Ne" de masse m; et de charge élémentaire (q=e) décrivent une trajectoire circulaire

de rayon 17 :
mv Mv
r = =
1™ eB " NyeB

Les ions 2!Ne* de masse m; et de charge élémentaire g=e) décrivent une trajectoire circulaire
de rayonr; :

_mpu My
2778 T NyeB

A titre de remarque, I’isotope le plus Iéger correspond au rayon le plus petit.

r—r=g= M21J_M1v= v (M, — M)
2 1727 NyeB NyeB NgeB 2 1
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2v
NyeB

B 2x2,89 X 10° m.s™ 1!
" 6,023 x 1023 x 1,6 Xx 10712 x 0,2

d=

(M, — My)d

d x(21—20) x 1073 = 0,03m = 3cm

Exercice 2.6
Le chlore naturel est composé a 75,78 % de 3C{ (masse atomique 34,969 uma) et a 24,22
% de ¥’C{ (masse atomique 36,966 uma). Calculez la masse atomique du chlore.
Solution
On calcule la masse atomique avec 1’équation (2.7) :
X Mix; My Xx;+ M; Xx;
100 100

M =

- 34,969 x 75,78 + 36,966 X 24,22
N 100

Ce résultat est logique car M qui se situe entre les masses des deux isotopes est plus proche de

= 35,453 uma

la valeur de *°C¢, l'isotope le plus abondant.
Exercice 2.7

Le magnésium (Z=12) posséde trois isotopes 2*Mg , 25Mg et 2°Mg leurs abondances
naturelles sont respectivement : 78 ,6%, 10,1 % et 11,3%.
Calculer la masse molaire atomique approchée du magnésium et expliquer pourquoi le résultat
obtenu n’est qu’approximatif.
Solution

On pourra donc dans la plupart des cas, et si on n’a pas besoin d’une extréme précision ;
assimiler le nombre de masse A et masse molaire atomique pour un isotope donné.
On peut faire ’approximation m,, ~ m, = 1 uma, on néglige de plus la masse des €lectrons

et surtout le défaut de masse du noyau.

Moy = inMi ~M; = inAi
MMg =0,786 x 24 + 0,101 X 25+ 0,113 X 26 = 24,327 g.mol‘l

Si on vérifie sur une table on constate que ces approximations ne faussent que trés peu le

résultat. Le premier chiffre apres la virgule reste correct.
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La radioactivité

3.1. Introduction

La découverte des rayons X par Wilhelm Rontgen en 1895,
présentée a 1’Académie des sciences de Paris en janvier 1896, attira
I’attention d’Henri Becquerel, spécialiste des phénoménes de
fluorescence. Quelques jours plus tard, celui-ci dépose du sel
d’uranium phosphorescent sur des plaques photographiques vierges,
les enveloppe de papier noir et les expose au soleil. Une fois
développées, les plaques révelent 1’image des cristaux de sel :
Becquerel suppose alors que le sel d’uranium absorbe I’énergie solaire
et la réémet sous forme de rayons X, capables d’impressionner les
plaques. Cependant, il découvre par hasard que des plaques
conservées dans 1’obscurité et déja imprégnées de sel d’uranium sont
elles aussi impressionnées. Il met ainsi en évidence 1’émission

spontanée de radiations par une substance inerte.

Wilhem Rongten
1845-1923
Prix Nobel de Physique en
1901

Quelques années plus tard, Pierre et Marie Curie poursuivent I’étude de ces phénomenes

et donnent le nom de radioactivité aux propriétés que posseédent certains éléments de se

transformer spontanément en d’autres éléments par désintégration de leur noyau atomique,

accompagnée d’une émission de particules ou de rayonnements électromagnétiques.

En 1898, ils découvrent la radioactivité du polonium puis celle

radioactivité.

Henri Becquerel
1852 -1908
Prix Nobel de Physique
en 1903

du radium. En 1903, Pierre et Marie Curie partagent le prix Nobel

de physique avec Henri Becquerel pour leurs travaux sur la

Pierre et Marie Curie dans leur
Laboratoire de I’Ecole
municipale de physique et de
chimie industrielles, vers 1906.
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3.2. La radioactivité naturelle
3.2.1. Définition
On appelle radioactivité naturelle la transformation spontanée d’un noyau atomique

accompagnée de I’émission d’un rayonnement. Il s’agit d’une réaction nucléaire, car elle affecte
le noyau de 1’atome, par opposition aux réactions chimiques, qui n’impliquent que les électrons
et ne modifient pas le noyau.
3.2.2. Les types de radioactivité naturelle

Il existe quatre principaux types de rayonnements radioactifs, désignés par : a, B, B* et y.

® Radioactivité a.
Dans ce type de radioactivité, des particules d’hélium (3He) sont expulsées du noyau avec des
vitesses relativement faibles :
X - 4Y + iHe
Les lois de conservation de Soddy s’écrivent :
Conservation du nombre de masse : A=A’+4=>A"=A-4
Conservation du nombre de charge : Z=2"+2 = 2’ =7-2
On a donc :
X - 423Y +a

Ces particules sont arrétées par quelques centimétres d'air ou par une feuille de papier, mais
elles sont treés ionisantes et donc dangereuses. La radioactivité o concerne les noyaux lourds
(A>200).

Exemple
238U - 23Th + %He (a = 3He)

® Radioactivité I
Les rayonnements 3~ sont des électrons (e =_%=[("). Ces particules sont émises par le noyau
lorsqu’un neutron ( gn) se transforme en proton (1p) selon :
on - 1p + _je
La radioactivité B~ concerne les noyaux qui présentent un excés de neutrons. La désintégration
d’un noyau s’écrit alors :
2X - Z¥ + _fe +0y
Au cours de cette transformation, le noyau émet un électron (_(1)6 7) ainsi qu’un photon v,
dépourvu de masse et de charge, permettant de respecter les lois de conservation de Soddy) :

Conservation du nombre demasse : A=A’+0+0=>A=A"
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Conservation du nombre de charge : Z=72"—-1+0= 72" =Z7Z+1
On a donc :
72X = Y +B +y

Remarque

Il n'y a pas d'é¢lectron dans le noyau, mais celui-ci peut en émettre en transformant un
neutron excédentaire en un électron et un proton suivant le bilan :

on - 1p + e

Le rayonnement 3~ posséde un pouvoir de pénétration moyen, il peut étre arrété par une feuille
d’aluminium de quelques millimétres d’épaisseur. Son pouvoir d’ionisation est ¢galement
modéré. 1l s’agit d’une réaction isobarique, car le nombre de masse 4 demeure inchangé au
cours de la transformation.

Exemple
238Th - 231Th + e (avec = = _Je)

e Radioactivité p* :
Laradioactivité B concerne les noyaux qui possedent un exces de protons. Elle peut étre décrite

par la transformation :
X - 4y + %e+ y
Lors de cette désintégration, le noyau émet un positon (_,_(1)6 ). Les lois de conservation de
Soddy s’appliquent alors :
Conservation du nombre de masse : 4 =4"+0=>4=4"

Conservation du nombre de charge : Z=272"+1 = Z'=Z-1

On a donc :
2X - 24y +p¢

Remarque

Le positon ne peut provenir que de la transformation d’un proton excédentaire selon le
bilan suivant :

1 1 0

1P 2 on t g€
Le rayonnement * est également moyennement pénétrant et peut étre arrété par une feuille
d’aluminium de quelques millimetres d’épaisseur. Son pouvoir d’ionisation est moyen. Il s’agit
d’une réaction isobarique (puisque le nombre de masse A n’est pas modifi¢) qui ne concerne

que les noyaux artificiels.
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3.2.3. La courbe de stabilité
Dans un noyau atomique, des forces électrostatiques répulsives s’exercent entre les
protons, tandis que des forces gravitationnelles attractives agissent entre les nucléons. A ces
interactions s’ajoutent les forces nucléaires d’interaction forte, attractives et de trés courte
portée (environ 107> m), qui assurent la cohésion de nombreux noyaux malgré la répulsion
¢lectrique entre protons. Sous I'action de ces différentes forces :
e (ertains noyaux sont stables : ils ont une grande durée de vie.
e D’autres sont instables : ils sont susceptibles de se désintégrer en émettant des
rayonnements, on dit qu’ils sont radioactifs.
La courbe de la stabilité correspond a I’ensemble des noyaux stables (Figure 3.1). On constate
que :
e Pour Z <20, ces noyaux stables se situent sur la bissectrice N = Z (nombre de neutrons
= nombre de protons)
e pour Z > 20, les noyaux stables se situent au-dessus de N = Z.
Pour les noyaux instables :
¢ Si le noyau est situé¢ au-dessus de la Vallée de la Stabilité : il est radioactif 3
e Si le noyau est situé en-dessous de la Vallée de la stabilité : il est radioactif B*

¢ Certains noyaux lourds A > 170 se désintégrent spontanément en émettant une particule

.
N di sk
zone radioactivite o
100 + émission 3=, / 74
i 7
y Yl [
A
g T zone de
L stabilité
7 1
AN : .
""" T — =~ — - isotones (méme N)
1 \\
I N
: “\isobares (méme A)
isotopesl z'on.e :
émission B+ Z

100

Figure 3.1 : Courbe de stabilité

Les nombres magiques et doublement magiques sont des nombres obtenus expérimentalement,
ils correspondant & un nombre de protons ou de neutrons particulierement stables : si 4 ou Z

sont égaux a 2, 8, 20, 28, 50, 82 ou 126, alors les nucléides correspondants sont particuliérement
stables. Par exemple, le plomb 2% ¢sPb qui contient 208 — 82 = 126 neutrons, est trés stable .On
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parle d’un nombre doublement magique lorsque le nombre de protons et de neutrons sont tous
les deux des nombres magiques.
Remarque

Les isobares ont le méme nombre de masse A et les isotones ont le méme nombre de
neutrons V.
3.3. La décroissance radioactive

Les noyaux radioactifs ne se désintégrent pas tous a la méme vitesse : certains mettent
beaucoup de temps, d’autres trés peu. Chaque nucléide radioactif posséde donc sa propre
constante radioactive A, définie comme la probabilité qu’un noyau se désintégre par unité¢ de
temps.

Dans un échantillon de matiére radioactive constitué de noyaux d’une méme espece, le
nombre de noyaux décroit au cours du temps et est noté N(z). Si Ny désigne le nombre de noyaux
initialement présents, on a la relation :

N(t) = Nye (3.1)
3.3.1. Activité (A)
L’activité ou la vitesse radioactive 4 est le nombre de désintégrations par unité de temps :

A= dN—ﬂN 3.2

A s’exprime en désintégrations par seconde (dps), en Becquerel (Bq) ou en Curie (Ci) :

1 Ci=3,7.10"dps ; 1dps=1Bq

3.3.2. Période radioactive (T)
La période 7, ou temps de demi-vie tq,, d’un noyau radioactif est le temps nécessaire

pour que la moitié¢ des noyaux présents a t=0 se soit désintégré (Figure 3.2).

N

y N

i(s)

Figure 3.2 : Courbe de décroissance radioactive

tl/Z 2t1/2
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Temps Nombre de noyaux
t=0 || Ne=No |
No
t=T N, = —
)
Ny
t=2T | -2 _MN
tTo2 T 22
No
t=37 | 22 _ Mo
b2 28
Ny

La période radioactive est inversement proportionnelle a la constante radioactive A :
Log2 0,693

R
La période T ne dépend ni du nombre initial de noyaux, ni de la température, ni de la pression.

(3.3)

Elle est propre a chaque radioélément. Exemples de périodes :
e %C:5730ans
e "Ne:1672ms
e 2¥U:703,8 millions d’années

3.3.3. La relation masse-activité

La masse molaire M d’un radionucléide correspond a la masse de N4 noyaux, ou Ny est
le nombre d’Avogadro. La masse m d’un échantillon contenant N noyaux est alors donnée dans
I’équation (3.4) :

N N
m = MN_A = MN_Ze_M = mge M (3.4)

3.4. Les familles radioactives naturelles
Une famille radioactive est un ensemble de nucléides issus d’un méme noyau initial,

appelé noyau pére, qui se transforme au cours d’une série de désintégrations successives jusqu’a
atteindre un noyau stable. Les trois familles radioactives naturelles les plus connues sont celles
de 238U, °U et 2*’Th, dont les noyaux péres possédent des demi-vies trés longues.

o 238U aboutit a 2%Ph aprés 8 désintégrations a et 6 désintégrations

o 23U aboutita 2’Pb aprés 8 désintégrations o et 4 désintégrations B

o 23Th aboutit a *®*Pb aprés 6 désintégrations o et 4 désintégrations 3

46



Chapitre 3 La radioactivité

3.5. La radioactivité artificielle

Elle se produit lorsqu’on bombarde des noyaux cibles avec des particules projetées
(projectiles). On distingue trois principaux types de radioactivité artificielle

e La fission nucléaire

La fission est une réaction nucléaire provoquée par I’impact d’un neutron « lent » sur un noyau
lourd, appelé noyau cible. Celui-ci se scinde alors en deux ou plusieurs noyaux plus légers et
plus stables ( les produits de fission) ainsi qu’en plusieurs neutrons émis a trés grande vitesse.
L'énergie libérée apparait principalement sous forme d’énergie cinétique des neutrons (environ

80 % de 1’énergie totale), et sous forme de rayonnements .

Exemple : la fission de *°U
235U + gn - 238U - 1¢iXe + iSr+ 2 4n
Cette fission produit d’abord un noyau 235U dans un état fortement excité (donc instable). C’est
ce noyau qui se scindera ensuite en deux fragments de fission. Dans 1I’exemple considérg, ces
fragments correspondent au ':3Xe et au 3gSr, avec émission de deux neutrons.
Les neutrons émis lors de la fission peuvent a leur tour induire la fission d’autres noyaux. Il
peut alors s’établir une réaction en chaine qui, si elle n’est pas contrélée, devient rapidement
incontrolable. C’est le principe de la bombe a fission (ou bombe atomique).
e La fusion nucléaire
Deux noyaux légers peuvent s’assembler pour former un noyau plus lourd et plus stable, dont
la masse est inférieure a la somme des masses des noyaux initiaux. Cette différence de masse
se traduit par un dégagement d’énergie. Pour que la fusion puisse avoir lieu, les noyaux doivent
disposer d’une ¢énergie cinétique suffisamment grande pour surmonter la répulsion
¢lectrostatique qui les sépare. Cela nécessite des températures trés élevées, de I’ordre de 107 K,
d’ou I’expression fusion thermonucléaire.
Exemple : la fusion deutérium (2H) / tritium (H)
2H+3H — jHe+}in
e La transmutation
La transmutation est une réaction nucléaire au cours de laquelle un noyau cible est transformé
en un ou plusieurs nucléides dont le nombre de masse est €gal, ou trés proche, de celui du noyau
initial. Les nucléides ainsi produits peuvent étre stables ou radioactifs, selon la réaction mise en
jeu.
Une notation abrégée est souvent utilisée pour représenter les transmutations nucléaires. Dans

cette notation : le noyau cible est écrit en premier, il est suivi d’une parenthése contenant la
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particule bombardante et la particule éjectée. Enfin, apres la parenthése, on indique le noyau
produit.

Exemple :
N + 3He — 20 +1H o N(a,p)i0

3.6. Applications de la radioactivité
e La radioactivité, accompagnée de I’émission de neutrons, constitue la principale forme
d’énergie libérée lors des réactions nucléaires de fission.
e La radiothérapie est I’'une des méthodes les plus efficaces pour traiter certains cancers.
e L’irradiation béta et gamma est utilisée en hygiéne alimentaire.
e La datation au carbone 14 permet de déterminer I’age des objets anciens, jusqu’a

environ 40 000 ans.
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Exercices avec solutions

Exemple 3.1
Un échantillon contenant 2,80x10?° noyaux de Bismuth (?33Bi) radioactifs présente
4,48x10'6 désintégrations en 15 minutes. La désintégration o du Bismuth s’écrit :
212p; , 208 | 41
1. Déterminer la période radioactive du Bismuth.
2. Calculer le nombre de noyaux correspondants.
Solution

1. Période radioactive T :

- In2 _ 0,693
Y

Constante radioactive :

Ay = AN, pEp—
= et = —
0 0 Ny

4,48 x 1016
__ 15 5,1
=280 x 1020 1,07 X 10™°min
D’ou:
0,693 0,693 )
T = = = 64766,35 min

A 1,07 x 1075

2.Le nombre de noyaux correspondant :
Ny = Noe ™
N, = 2,80 x 1020 x e~ 1,07x1075x15
N, = 2,799 x 102° noyaux
Exercice 3.2
Le soufre 325 radioactif de constante 3,2x10™* h™!, se transforme par émission 8~ en chlore
stable selon la réaction suivante :
165 - BCL+ e
L’échantillon de soufre a une activité initiale de 60 nCi, combien de temps faut-il pour atteindre
une activité de 1puCi ?
Solution
Pour déterminer le temps nécessaire pour que I’activité passe de 60 pCia 1 pCi, on utilise

la loi de décroissance radioactive :
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A = Age™M
On écrit le rapport des activités :
A
Tt gt
Ao
On résout I’équation pourt :
1 ¢ 1 Ay
=t ()4
27M\a,) T M \g,
t= ! L (60)—1279><103h
“32x10+\1) T~

Exercice 3.3
Le radium %3Ra est un noyau radioactif dont la désintégration produit un isotope du
radon 4Rn ainsi qu’une particule o (3He). Sa constante radioactive est A = 66,14 an™’.
1. Ecrire la réaction de désintégration du radium 226.
2. On considére un échantillon contenant a =0, un nombre Ng= 4,0x10?* noyaux de?3SRa.
On suppose qu’a t=0, le nombre de noyaux du radon 4Rn dans 1’échantillon est nul.
a. Déterminer le nombre de noyaux de I’isotope 4Rn du radon présent dans
I’échantillon au bout d’une heure.
b. En déduire la masse de 4Rn au bout d’une heure.
Ondonne : Magp, = 222g.mol™"
Solution
1. 228Ra —» 9Rn + %He
Les lois de conservation de Soddy nous permettent d’écrire :

{226=A+4 {A=222
88=Z72+2 Z =86

11 s’agit donc de I’isotope 222 du radon :

285Ra — 2ZZRn + 3He

A — 222

a. Ny =4 x 1023 noyaux de 235Ra
at=0:1=66,14ans 1 =7,55x 1073h71
Ny = N; + Ny
N, : nombre de noyaux 23§Ra désintégrés au bout du temps t.
N, : nombre de noyaux 22SRa restant a I’instant t.
Le nombre de noyaux **’Rn présents dans 1’échantillon au bout d’une heure est égal au nombre

de noyaux?*?°Ra désintégrés :

50



Chapitre 3 La radioactivité

Na = No = Ny = No = Noe ™ = No(1 — ™)
Ny = 4% 1023 x (1 — e(-755x107°x1)y = 3 009 x 102! noyaux
Au bout d’une heure, 3,009 x 102! noyaux de %>’ Rn sont donc formés.
b. Lamasse de °?’Rn formée au bout d’une heure :

NgxM 3,009 x 102! x 222
N, 6,023 x1023

m2§an =

=11094

Exercice 3.4
1. Une certaine substance radioactive dont la période ou demi-vie est de 10 s émet 2x10’
particules alpha par seconde.
a. Calculer sa constante de désintégration.
b. Combien y a-t-il de noyaux radioactifs dans cette substance.
c. Combien restera-t-il apres 30 secondes.
2. L’activité spécifique de 1’Uranium 233U mesurée en laboratoire montre que Img d’un
échantillon d’uranium 233U émet 740 particules alpha par minute.
a. Calculer la constante de désintégration de I’uranium 23U et sa période.
b. Quel temps faudra-il pour que la quantit¢ de [’uranium contenue dans
1I’échantillon diminue de 10% ; 75% et 90% ?
Solution

1.

a. Calcul de la constante de désintégration :

A= fn2 = 9,693 =0,0693 571
T 10
b. Nombre de noyaux radioactifs dans la substance :
Ny = Ao _2X Lo’ = 28,86 X 10" noyaux
A 0,0693 ’

¢. Nombre de noyaux restants apres 30 seconds

N, = Nye
N, = 28,86 x 107 x e(-00693x30) — 3 61 x 107 noyaux
2.
a. Calcul de la constante de désintégration radioactive de **%U :
Ay
1=22
{ NO _ AoM
N, =
k 0 M
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_ 740 x 238
T 1x1073x6,023 x 1023

A=2924 % 10716 x 60 x 24 x 365 = 1,54 x 10" %année !

A = 2,924 X 10~ %min~1

Calcul de la période radioactive
_In2 0,693

= =—————— =45 x 10%années
A 1,54x10°10

b. Le temps nécessaire pour que la quantité de I’'uranium contenue dans 1’échantillon
diminue de :

1. N,
N;=Nee M =t=-In—
t 0€ AnNt

10% = N, = 0,9 X N, = t = 6,84 x 108années
75% = N, = 0,25 X Ny = t = 90 x 108années
90% = N, = 0,1 X Ny = t = 1,49 x 10 %années

Exemple 3.5
Considérons la fission de I’'uranium 235 :
233U + n—>3Y + B+ 24n
Quelle est I’énergie libérée par 1 gde 233U 2
Les masses en uma sont les suivantes :
235U : 235,0439 33Y : 94,9036 ; 1391 : 138,9036; 3n : 1,009
Solution
Cette réaction s’accompagne d’une perte de masse :
m = (magy + mugy + 2 my, ) = (magy +my,)
Am = Mmosy + magy, + my, — Ma3sy
Am = 94,9036 + 138,9036 + 1,009 — 235,0439
Am = —0,2277 uma = —3,7798 x 107%8kg
Cette masse est équivalente a une quantité d’énergie :
AE = Amc? = —3,7798 x 10728 x (3 x 108)?
AE = —3,40 x 107'YJ/noyau
Pour une mole d’uranium, nous avons :
3,40 x 10711 x 6,023 x 1023 = 2,0478 x 1013 ] /mol
La fission de 1 g d’uranium libére donc :

2,0478 x 1013
235

=8,714x 101 J/g
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Exercice 3.6
Pour la réaction nucléaire suivante :
SHe + 3He — 3He +21H
Identifier le type et déterminer la quantité d’énergie libérée.
Les masses en uma sont les suivantes :
'H :1,0078 ; *He : 3,0160 ; *He : 4,0026
Solution
e Deux noyaux légers (3He) assemblés pour former un noyau plus lourd et stable (3He) :
c’est donc une fusion nucléaire.

e La fusion libére de 1’énergie grace a la perte de masse entre les réactifs et les produits

AE = Amc? = ((m‘zmHe +2myy) — (ngHe)) c?

dm = ((mgHe + ZmiH) - (ngye))
Am = (4,0026 + 2 x 1,0078) — (2 x 3,0160)
Am = —0,0138 uma = —2,2908 x 1072 kg
AE = —2,2908 x 10729 x (3 x 108)? = —2,062 x 1071?J

Exercice 3.7

Compléter la réaction ci-dessous et donner son type :

2N(a,...) 20

Solution

a, noyau d’hélium (3He ) joue ici le role de particule bombardante, le noyau cible est
AN est et le noyau produit de la réaction nucléaire est 130 est. Pour déterminer la particule
éjectée 24X , nous utiliserons les lois de Soddy :

UN + 3He - 4X + 130
14+4=A+17= A =1
TH2=724+8=7=1

Nous avons donc :

YN +3He - 'J0 + 1H © IN(a,p)'50

C’est donc une réaction de transmutation nucléaire.
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Exercice 3.8

La teneur en "“C d’un manche de harpon en bois, retrouvé dans un ancien village,
représente 61,9 % de la teneur en *C du méme type de bois provenant d’un arbre récemment
coupé. Quel age a le harpon ?
La demi-vie du carbone-14 est de 5730 ans.
Solution

L’ age ¢ de I’objet peut étre calculé a partir de I’équation qui relie le rapport entre le “C

présent aujourd’hui dans 1’échantillon et sa teneur initial :

t

‘o 1L (Nt>_ 2 (NO)—5730L (100)—3989
— 2"\, T2 " \v,) T 0,693 ™ \61,0) T ans
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Chapitre 4 Les électrons dans ’atome —Niveaux Energétiques -

4.1 Introduction

En 1911, le physicien britannique Ernest Rutherford, s’appuyant sur 1’analogie formelle

entre les interactions électrostatiques et gravitationnelles, propose un modele planétaire de

I’atome, appelé ‘’modele de Rutherford’’.

Selon ce modéle, interprétable a 1’aide de la mécanique
newtonienne, les ¢€lectrons gravitent autour du noyau sous
I’effet des forces électrostatiques attractives, décrivant des
trajectoires circulaires ou elliptiques, a I’'image des planétes
orbitant autour du Soleil. Le modéle de Rutherford ne

permettant pas d’expliquer certains phénomenes, notamment

Figure 4.1 : Le modéle planétaire
de Rutherford

le spectre d’émission de 1’hydrogéne, il fut remis en cause en 1913 par son ¢€léve, le physicien

danois Niels Bohr.

Pour interpréter les spectres d’émission atomique, Bohr
utilise les travaux des physiciens allemands Max Planck sur le
rayonnement des corps chauffés ou rayonnement thermique et
Albert Einstein sur 1’effet photoélectrique. 11 présente un
modele qui spécifie 1I’organisation du cortége électronique. Ce
modele tient compte du fait que les électrons d’un atome

n’existent que sur certaines orbites autour du noyau. L’état de

Niels Bohr (1885-1962)
Physicien Danois
Prix Nobel de Physique en 1922

plus basse énergie est I’état fondamental.

Ce chapitre introduit la notion de ‘quantification de I'énergie’, qui constitue une premiere

approche de la mécanique quantique.

4.2. Effet ondulatoire de la lumiére

La lumiére est une onde lumineuse ou
¢lectromagnétique, constituée de la propagation d’un
champ ¢lectrique perpendiculaire a wun champ

magnétique, ces deux champs étant également

Longueur d'onde

E : Champ électrique oscillant

perpendiculaires a la direction de propagation. Les — 8:Champmagnétiaue oscillant

principales caractéristiques d’une onde sont :
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e Lalongueur d’onde A
C’est la distance qui sépare deux maxima ou deux minima consécutifs. La longueur d’onde peut
étre exprimée onde en nanométres (nm), en centimétres (cm) ou en angstroms (A) :

Im=102cm=10"nm=10"A

e La fréquence v
C’est le nombre de longueurs d’onde parcourues en une seconde. L’unité de fréquence est le
hertz, de symbole Hz :

1 Hz=1s"

La fréquence est reliée a la longueur d’onde par la relation :

A== (4.1)

c étant la vitesse de la lumiére dans le vide, ¢ = 3.10% m/s
o Lapériode T
C’est le temps nécessaire pour parcourir une longueur d’onde A. La période T s’exprime en
secondes. La longueur d’onde A est reliée a la vitesse de la lumicre dans le vide par la relation :
A = cxT (4.2)
e Le nombre d’onde o (ou v)

C’est I’inverse de la longueur d’onde A :

(4.3)

>k

o=VvV=

1 1

Sa valeur s’exprime cm ', nm ', etc.

Une onde lumineuse périodique est appelée radiation. L’ceil humain n’est sensible qu’a une
partie de ces certaines radiations, correspondant au domaine est 400 a 780 nm. La lumiere
visible ne représente donc qu’une fraction du spectre électromagnétiques, lequel inclut

également les rayons X, les ultraviolets, les infrarouges et les ondes hertziennes (Figure 4.1).

Rayons Rayons X uv Infrarouge ‘is?cér‘crf- FM|TV| SW | AM
gamma (IR) ondes
g 3 W 1| e sort et 1 1 19
Longueur d’onde {en métres)
400 nm 500 nm 600 nm 700 nm

Longueur d'onde {en nanométres |

Figure 4.1 : Spectre électromagnétique
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4.3. La lumiére est un phénoméne corpusculaire — L’effet photoélectrique —

Lorsqu’on éclaire une plaque métallique avec une lumieére monochromatique dont la
fréquence est supérieure a la fréquence du seuil vo, I’exces d’énergie par rapport a I’énergie
caractéristique du métal (Eo = h.vo), est dissipé sous forme d’énergie cinétique prise par les

¢lectrons (figure 4.2).

Rayon lumineux —> 4

E=hv

Electrons é&jectés

Plaque métallique g
Eo=h.vo I

Figure 4.2 Effet photoélectrique

Selon Einstein, la lumicre est constituée de photons (grains de lumicre) Transportant

chacun un quantum d’énergie :

E =hv (4.4)
L’énergie nécessaire pour arracher des électrons de la plaque et les amener a la surface du métal
est:

Eo = hv, (4.5)
L’excédent d’énergie appelé énergie cinétique, sera transmis aux €lectrons, ce qui constitue
I’effet « photoélectrique » :

Ec.=E—Ey=h(v—vy) (4.6)

4.4. Spectre d’émission de I’hydrogéne

Une vapeur d’hydrogene atomique, excitée par chauffage ou par bombardement
¢lectronique, émet une lumicre dont le spectre est discontinu : on parle alors de spectre de raies
d’émission. La photo du spectre est présentée ci-dessous, accompagnée des longueurs d’onde

des quatre raies les plus intenses dans le domaine visible.
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Plaque
photographique

Fente Prisme
Haute tension y

4 ’ \

Tubea decharge

Lumiere decomposée
en ses composantes

Spectre
de raies

400 nm 500 nm 600nm 700 nm

Figure 4.3 : Spectre optique de ’hydrogéne

De¢s 1865, Balmer observa que 1’écartement entre les raies diminuait régulierement avec
la longueur d’onde et qu’il existait une relation linéaire entre les quatre nombres d’onde.
Rydberg proposa alors une équation empirique permettant de relier la longueur d’onde 4 aux
niveaux d’énergie n selon la relation :

1 < 1 1

— 227 F) avec n = 2,3,4, ... (4.7)

= R
2 H
Ry est la constante de Rydberg ; Ru= 109677 cm’!
Le spectre d’émission de I’hydrogene présente un grand nombre de raies dans I’'UV, le

visible et ’IR. Les longueurs d’ondes de ces raies sont données par la relation généralisée de

Ritz :

1 1 1
n= Ry (n—lz — n_§> avec n; >0etnf > n (4.8)

Le spectre d’émission de 1’hydrogéne se répartit en cinq séries (voir tableau 4.1) qui portent

chacune le nom du physicien qui I’a étudiée.

58



Chapitre 4 Les électrons dans ’atome —Niveaux Energétiques -

Tableau 4.1 : Séries du spectre de I’atome d’hydrogéne, transitions et domaine spectral
correspondant

Série n; ny Domaine spectral
Lyman 1 2,3, ... UV lointain
Balmer 2 3,4, ... Visible
Paschen 3 0 4,5,... Proche infrarouge
Brackett 4 5,6, .. Infrarouge

Pfund 5 6,7, ... Infrarouge lointain

o Interprétation du spectre d’émission de I’hydrogene :
A partir du modele atomique de Rutherford, dans lequel I’¢lectron de 1’atome d’hydrogene
décrit une orbite circulaire autour du noyau, Niels Bohr élabore une théorie destinée a corriger
les limites de ce modele. Cette théorie repose sur les postulats suivants :
1. Quand I’atome se trouve dans son état de plus basse énergie, 1’électron occupe une
orbite située au plus prés du noyau.
2. Si de I’énergie est fournie a I’atome, 1’¢lectron

peut passer vers une orbite plus éloignée du

noyau. Il n’y reste cependant pas longtemps : il

Emission

revient rapidement vers une orbite de plus basse Absorption

7 . 1.7 J4 r . n
énergie en libérant I’excédent d’énergie recu. :
Cette ¢énergie, émise sous forme de photons

(lumiére), correspond a la différence d’énergie entre les deux orbites.

4.5. Le modeéle de Rutherford
L’atome est formé d’un noyau central chargé
positivement, autour duquel gravitent, comme dans un
électron

(0 e} mode¢le planétaire, des particules de charge négative : les

¢lectrons. Considérons un atome d’hydrogéne et

\ (mp. Q) /! supposons que, conformément au modele planétaire de

. L Rutherford, I’¢électron de charge q, = —e et de masse m,
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décrit une trajectoire circulaire avec une vitesse V autour du proton, de charge g, = e (avec e
=1,6x10"" C) et de masse m, > m.
L’¢lectron est soumis a la force de Coulomb d’intensité :
F, = kel _y e 4.9)
r2 r2
k=9.108 MKSA (constante de Coulomb)
L’¢énergie totale de I’¢lectron : Ex = E, + E

e E, est]’¢énergie potentielle :

e2 o 2
dEy = ~Fcdr= —k— dr = E, = —kf — dr (4.10)
r

Onpose E, = Oquandr — o:E, = —k—

E. estl’énergie cinétique :

1
E. = 5 mv? (4.11)
D’aprés la loi fondamentale de la dynamique :
N 2 2 2
SF=mj>kS=m> = —mv?=ki=E (4.12)
D’ou:
2 2 2
ET=Ep+EC=—k%+k%=—k% (4.13)

Comme 1’énergie totale E; varie de manire continue avec la distance », le mouvement de
I’¢lectron autour du noyau devrait s’accompagner d’une émission continue de rayonnement.
L’¢lectron perdrait alors progressivement de 1’énergie, se rapprocherait du noyau et finirait par

s’y écraser. Le modele de Rutherford montre ainsi ses limites et doit étre amélioré.

4.6. Le modele de Bohr
Afin d’améliorer le modele de Rutherford, en 1913 Niels Bohr a énoncé deux postulats :
L’¢lectron autour du noyau ne peut occuper que des orbites spécifiques, ces orbites sont

déterminées par la condition de quantification suivante :

h
=n— 414
mor =no— (4.14)

Avec :
n : nombre entier ; m : masse de 1’¢électron ; r : rayon de 1’orbite de 1’¢lectron autour du noyau ;

v : vitesse linéaire de 1’électron sur son orbite ; % : constante de Planck.
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L’¢électron ne rayonne (ou n’absorbe) de 1’énergie que lorsqu’il passe d’une orbite a une autre.
L’¢énergie de I’atome subit la variation :
AE = Eynp— Eni = hv (4.15)
e Calcul du rayon de Bohr dans le cas de I’tome d’hydrogéne :

1 ke? ke?

E,= -mp?t= —= p?= 4.16
c= M 2r v mr (4.16)
nh\> n?h?
(mvr)? = (E) = v? = Y (4.17)
Nous avons aussi :
5 n?h? ke?
VT imma? T (4.18)
Ainsi on obtient :
252
r= _mh agn? (4.19)
4112 k m e? 0 '
Avec :
h = 6,62 x10734.s
{m = 9,11 x 10731 kg
e = 1,6 x1071°C
k k =9 x 10°SI
h2 2
Pourn=1:11 =ag = prcrm——" 0,53 A : Onlappelle rayon de Bohr
Pourn>1;ona:
T, = agn? (4.20)

o Calcul de I’énergie dans le cas de I’atome d’hydrogéne

Comme nous avons :

o2
ET__kE 1 2 m®°m k?e*
~ nzhz = ET = —F—hz (4‘21)
\r= 412 k m e?

L’énergie totale de 1’¢électron sur une orbite stationnaire est donnée dans 1’équation (4.22) :
2mmk?e* 1
hz  n?

Er dépend uniquement de n et ne peut prendre que quelques valeurs particuliéres, elle est

Er= — (4.22)

quantifiée :

2 m?m k?e? 1

En= -2 —x—: n=1,234.. (4.23)
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Pour n = 1: E; = -13,6 eV, c’est I’énergie a 1’état fondamental, d’un électron de 1’atome

d’hydrogene (Figure 4.4).

Energie E (en eV)
A ;
0,00 n=c Etationisé
-0,28 n=7 \"
-0,37 n=6
~0,85 n=4 |
| L
* :) Etats excités
i (Instables)
—151 | __Yyyyy n=3 |
Série de Paschen E
‘L (infrarouge) E
im |
\ :
3,39 \RAA n=2 ;
Série de Balmer ’
(visible)
Yyyvvy n=1 Etat
-13,6 —= fondamental

Série de Lyman
(ultraviolet)

Figure 4.4 : Diagramme énergétique de ’électron dans un atome d’hydrogéne

Pourn>1:
13,6 _ E,

n2 n2

n

(4.24)

o [L’énergie d’ionisation
Elle est définie comme étant 1’énergie nécessaire pour arracher un électron a un atome (passage
de I’¢lectron de I’état fondamental a 1’infini) :

E;=E,— E; =0-(—13,6) = 13,6 eV (4.25)

o Cas des hydrogénoides
Un 1on hydrogénoide est un ion qui possede un seul €lectron et Z protons.
Exemple : He' ; Li*? ; Be™
Le calcul du rayon et de 1’énergie de I’¢lectron d’un ion hydrogénoide sur une orbite n aboutit

aux expressions suivantes :
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n? .
T = ag X 7(A) (4.26)

ZZ
En = —13,6x—(eV) (4.27)

4.7. La dualité onde-corpuscule - Hypothése de Louis de Broglie

Dans ses travaux sur 1’effet photoélectrique, Einstein (1905) a démontré que la lumicre
possede a la fois une nature ondulatoire et corpusculaire. De Broglie (1924) a émis I’hypothéese
que toute particule en mouvement peut se voir associer un mouvement ondulatoire de longueur

d’onde A.

La lumiére possede une double nature :
e Ondulatoire : E = hv (d’apres Planck).

e Corpusculaire : E = mc? (d’aprés Einstein).

hv=mc? c h
_C =DSh—-=mc?!=>i1=— (4.28)
V_jl A mc

Cette relation traduit le double aspect onde () et corpuscule (m). De Broglie a généralisé cette
dualité onde-corpuscule a toute particule de masse m et de vitesse v :
A=— (4.29)

Les ondes associées aux grands objets sont petites donc, elles ne peuvent pas étre observées.

4.8. Principe d’incertitude de Heisenberg

I1 est impossible de mesurer simultanément et avec précision la position et la quantité de
mouvement d'une particule aussi petite qu'un électron.
Les incertitudes sur la position Ax et sur la quantité de mouvement de la particule Ap, associées

a ces mesures sont liées par la relation de Heisenberg :
Ax X Ap > h 4.30

Ax (m) ; Ap (kgm.s) ;h (Is).
Ce principe montre qu’on ne peut localiser I’électron dans I’espace. On parle alors de

probabilité de présence de I’électron dans une orbitale atomique.
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4.9. Modéle quantique de I’atome - Equation de Schrodinger

Le principe de Heisenberg impose que la description des micro-objets s’effectue en terme

de probabilité. Pour un électron dans I’atome, 1’incertitude sur sa position est comparable a la

taille de I’atome lui-méme. On ne peut donc connaitre que sa probabilité de présence autour du

noyau. Schrédinger a développé une équation fondamentale de la mécanique quantique qui

décrit comment 1'état quantique d'un systéme physique évolue dans le temps.

Soit p la probabilité de présence de la particule au temps t en un point de coordonnées x, y et z.

Pour un ¢élément de volume dV autour du point M(x,y,z), on a une probabilité¢ de présence

égalea:
dp = ¥dv

dpr _
dar

Pour tout le volume ¥ occupé par la particule :
f Fdv =1
0

Y est la fonction d’onde associée a 1’électron.

4.10. Equation de Schrodinger

" 412
Ve x,y, z) + — HUx,y,z) =0

Avec :

92 92 9 2

L’énergie cinétique :

1 p
Ec= Emv2= %

D’ou
p =+/2mE,

E.=E;—V

(4.31)

= Y est la densité de probabilité de présence de I’électron au point considéré.

(4.32)

(4.33)

(4.34)

(4.35)

(4.36)

(4.37)
(4.38)

Er étant I’énergie totale associée a la particule et V" son énergie potentielle.

Donc :

p= V 2m(Er — V)

(4.39)
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h h
- — (4.40)
P J2m(E; —V)
L’équation de Schrodinger devient :
8m2m
Vi x,y,2) + —5— (Er = V) ¥(x,y,2) =0 (4.41)

h
4.10.1. Résolution de I’équation de Schrodinger
L’équation de Schrodinger est résolue en utilisant les coordonnées sphériques adaptées a

la symétrie du systéme. On a :

Avec :
X = rsinfcose
y = rsinfsing
zZ =rcos6 (4.42)
r?2 =x2+y? + 22
dV = r?sinfdrdfde

Avec 1 : la distance a l'origine, 0 : angle du segment OM avec l'axe OZ et ¢ : angle de

projection de OM dans les plans xOy avec I'axe Ox (figure 4.8). En séparant les variables on

obtient :
Y(r,0,90) = R(r)o(6)®(p) (4.43)
AZ
M

r E

6 !
(0) : >
® ! ’

X

Figure 4.5 : Représentation des coordonnées sphériques en
fonction des coordonnées cartésiennes

La résolution de I’équation de Schrodinger amene naturellement trois nombres entiers :
n, £, me:

lPn,a,”,m{» (r,6, (,0) = Rn,{’(r)@{’,lmgl(e)d)mg ((P) (4.44)
Ou:ne N, PeN; 0P <n—-1, me€Zet—f<m,<+¢
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Chaque orbitale atomique (OA), solution de I’équation de Schrodinger est alors représentée par
un triplet (n, £, m¢) et correspond a une valeur propre Ey, ¢y,

e Le nombre quantique principal n
Ce nombre représente le numéro de chaque période de la classification des ¢léments, comme il
caractérise le rayon de I’orbitale et son énergie.

neN* =>n>1

e Le nombre quantique orbital £

Il définit une sous-couche d’énergie et caractérise la forme de I’orbitale.
0<f£<n-1

Tableau 4.2 : Valeurs du nombre orbital £ et les sous couches correspondantes

L o 1 2 |3

Sous couche s |'p | d f

e Le nombre quantique magnétique m,
C’est un entier positif ou négatif, soit 2¢ + 1 valeurs possibles, il traduit I’orientation prise par
les orbitales soumises a un champ magnétique.

-4 <my,<+¢

o Le nombre quantique de spin mg

C’est le moment cinétique de rotation d’une particule.
mg = i%
Les nombres n, £, m, et mg, permettent de caractériser 1'état quantique de I'électron. L'orbitale
est alors notée de la maniere suivante :
n,f,my

Par exemple, une orbitale caractérisée par les nombres quantiques
n=3,0=1et m,=-—1 seranotée : 3p-;.

Tableau 4.3 : Exemples de symboles d’OA

n 1 2 3 4
¢ 0 1 2 3
my 0 0 -2 +1
Symbole dg I’orbitale Is 2po 3d, 4,
atomique
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Quelque soit I’atome, 1’¢tat quantique d’un ¢€lectron dans une OA peut étre décrit de fagon
compléte en utilisant la notation simplifiée :
(n, €, my, my)

4.10.2. Forme des OA et états quantiques

La distribution des probabilités ou nuage électronique est un moyen de représentation d’une
OA.

e Les orbitales s (( =0)
Lorsque £ =0, on a aussi m, = 0, ce qui signifie qu'il n'y a qu'une seule orbitale par niveau n
(1s, 2s, 3s...).
Toutes les orbitales s ont une forme sphérique, et leur taille croit avec le nombre quantique

principal # (figure 4.9).

1s

2s
3s

Figure 4.6 : Formes des orbitales Is, 2s et 3s

e L’orbitalep (¢ =1)
Lorsque € = 1, m, peut prendre trois valeurs différentes : —1, 0 et +1, il y aura, ainsi, pour
chaque valeur de n (a I’exception de n = 1), trois orbitales p différentes. Ces orbitales bilobées
se distinguent par leur orientation (valeur de my). Il y a trois orbitales p pour chaque niveaun >

2, orientées selon les axes x, y, et z (nommées px, py P:).

e

2p, 2p, 2p,

Figure 4.7 : Surfaces de contour des trois orbitales 2p
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e Orbitales d (€t =2)
Ces orbitales apparaissent pour n > 3, elles ont des formes complexes comme des trefles. 11

existe cinq orbitales d (pour m, =—2,—1, 0, +1, +2).

b4 2 4 2
y%x y Xy 5 E gx yX‘ y%x
3d,2 3(1.’ 3 3d

3,22

X2 yi

Figure 4.8 : Formes des orbitales 3d

e Orbitales f (€ =3)
Elles ont des formes plus complexes. Le nombre de lobes d’une orbitale peut étre estimé avec
la formule 2°. 11 existe sept orbitales f (pour m=—3, =2, —1, 0, +1, +2, +3). Leurs formes sont

encore plus compliquées que celles des orbitales d et ne sont pas présentées ici.

4.11. Configuration électronique d’un atome
La configuration électronique est la répartition des électrons dans les orbitales d’un

atome. Celles-ci sont schématisées par des cases dans lesquelles on fait figurer des électrons
sous la forme de fleches selon certaines regles :

e Principe d’exclusion de Pauli
Chaque orbitale peut contenir jusqu’a deux €lectrons avec des spins opposés.

o Reégle de Klechkowski (dit aussi principe d’Aufbau)
Les Z électrons de 1’atome remplissent les orbitales par ordre croissant d’énergie a partir du

niveau fondamental et selon la valeur croissante de (n+{). L’ordre d’occupation des OA est :

1s 2s 2p 3s3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f5d...
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|
2s 2p
= ¥
3s 3p 3d
= 2
s 4p 4Ad &
| 5s” 5p” S5d° 5f°
L i ¥
6 6p~ 6d
| L o
s Tp
L& -

Figure.4.9 : Régle de Klechkowski (principe d’Aufbau).

o Larégle de Hund
Les électrons occupent d'abord les orbitales de méme énergie individuellement avant de

commencer a s’apparier dans les mémes cases quantiques.

4.12. Notation de la configuration électronique
On indique le type de sous-couche (s, p, d...) précédé du numéro de la couche et le
nombre d’électrons contenus dans la sous-couche est noté en exposant. Par exemple, pour le
carbone (Z=6) :
6C : 1s? 2s%2p?

On peut aussi représenter les OA par des cases quantiques, pour ¢C :

hllhll ]t

ls 2s 2P

Exceptions a la régle de Klechkowski (Aufbau)

Les exceptions a la régle de 1’Aufbau viennent souvent d’une stabilité particuliére des
sous-couches remplies ou demi-remplies. Cette régle s'applique particuliérement aux
configurations du type :

(n-1) d’ns? : qui se transforment en (n-1) d'%ns'

(n-1) d*ns? : qui se transforment en (n-1) d°ns’
Exemple :

20Cu : 1s? 2s22p®3s23p3d°4s? —1s? 2522p%3s23p°3d'1%4s!
D’autres atomes font exception a ce principe tels que :

Cr, Cu, Nb, Mo, Ru, Rh, Pd, Ag, La, Gd, Pt, Au, Ac, Th, Pa, U.
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4.13. Regle de Slater

Pour un atome polyé¢lectronique, J.C. Slater en 1930 a suggéré que tout électron d'un
atome est attiré par tous les protons du noyau et repoussé par les autres électrons présents dans
I’atome. La méthode de calcul proposée par Slater consiste a prendre chaque électron
individuellement et considérer qu’il est soumis a la charge ponctuelle du noyau partiellement
masquée par les autres €lectrons. Ceux-ci forment un écran dont 1’effet est symbolisé par c. La

charge « effective » a laquelle est soumis I’¢électron est égale a :

Z*=Z-o0 (4.45)
L’énergie d’un ¢€lectron « individualis¢ » selon Slater s’écrit :

A
En = —13,6—*2 (eV) (4.46)

n
Le rayon atomique a pour expression :

n*?
Tn =75 Qo (4.47 )

L’¢énergie totale du nuage ¢lectronique est égale a la somme des énergies de chaque électron.
La regle de Slater permet d’évaluer ¢. Voici la démarche a suivre :
e Ecrire la configuration €lectronique de 1’élément comme suit :
(1s) (2s, 2p) (3s, 3p) (3d) (4s, 4p) (4d) (4f) (5s, Sp).
e Sélectionner 1’¢lectron pour lequel on cherche la charge effective.
e La contribution partielle o; a la constante d’écran totale G, des autres électrons dépend :
- Du type d’orbitale (s, p), (d) ou (f) de I’électron.
- De la couche électronique n de 1’¢lectron.

- De la valeur de oj résumée dans le tableau 4.4

Tableau 4.4 : Constantes d’écran du modeéle de Slater

Contribution des autres électrons (o;)

Electron
. n—2; n+1;
d’origine n—1 n
n—3; .. n+2; ..
S,p d f
S, P 1 0,85 0,35 0 0 0
d 1 1 1 0,35 0 0
f 1 1 1 1 0,35 0
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Tableau 4.5 : Le nombre quantique apparent n*

n 1 2 3 4 5 6

n* 1 2 3 3,7 4 4,2
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Exercices avec solutions
Exercice 4.1
Une surface de cuivre éclairée par une radiation monochromatique de longueur d’onde
2537 A, a pour potentiel d’arrét Vo = 0,24 V. Calculer la longueur d’onde du seuil d’extraction
du cuivre (o).
Solution

Longueur d’onde du seuil d’extraction du cuivre iy :

E= Ey+E. avec E, =§mc2 =eV,

_ 1 ) c . ¢C
hv = hV0+§ mc” = hz—hk—o-i- eV
Ahc
ho = hc—XieV,

B 2537 x 10719 x 6,62 x 1073% x 3 x 108
N 6,62 X 10734 x 3 x 108 —2537x10710x 1,6 x 10712 x 0,24

Lo = 266,8 X 107°m = 266,8nm

Ao

Exercice 4.2
Lorsqu’une lumiere de longueur d’onde égale a 350 nm frappe une surface de sodium
métallique, on observe 1’émission d’électrons. L’énergie cinétique des électrons est 1,3 eV.
Calculer :
1. La fréquence seuil v, du sodium.
2. Le travail d’extraction d’une mole d’¢lectrons de sodium.
Solution

1. La fréquence seuil vydu sodium :

E

E.=h(v—vw) = v - Vo=f
E. ¢ E;
TSI R T IT

_3x10°  13x16x10717
T 350109 6,62 x 10-3

= 0,543 X 10'° Hz

2. Le travail d’extraction d’une mole d’électrons de sodium :
Ey=hvy =6,62x1073*x 0,543 x 101> =3,59x 107179

E, correspond au travail d’extraction d’un électron.
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Le travail d’extraction d’une mole d’électrons de sodium est :

Ej) = NuE, = 6,023 x 1023 x 3,59 x 1071° = 21,62 x 10*]

Exercice 4.3
1. Si I’électron de I’hydrogeéne est excité au niveau n =4, combien de raies différentes
peuvent-elles étre émises lors de son retour au niveau n =1 ?
2. Classez les transitions correspondantes par fréquence décroissante des photons émis.

Solution

1. La désexcitation peut s’effectuer par étapes, de sorte que six transitions sont possibles

voir tableau ci-dessous :

n=4
y n=3
n=2
n=1

Classer ces transitions par fréquence décroissante des photons émis, revient a les classer par
valeur décroissante de la différence d’énergie AE entre les deux niveaux concernés. Ce

classement nécessite le calcul de I’énergie AE entre les deux niveaux concernés :

AE, .. = E, —E, avec E,=_—°
niony = En, — En; "=
Ey (cF)
E, =—136 E,= —34
E;= —1,51 E,= —0,85
AEni_,nf (eV

AE, 3= E3 — E, = —0,66 AE4 = E; — E; = —2,55
AE 4., = E,—E, =—12,75 AEs , = E, — E3 = —1,89
AE; ., = Es— E, = —12,09 AE, ., = E; —E; = —10,2
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2. Le classement des transitions correspondantes :
e Par ¢énergie
|AE41| > [AE3 1| > |AE; 4| > |AE4 5| > |AE5 5| > |AE, 5]
e Par fréquence

Va1 > V31 > Vo1 > Vasy > Vi > Voo

Exercice 4.4

Le spectre d’émission de 1’atome d’hydrogene peut se décomposer en plusieurs séries, on
se limitera ici aux cinq premieres nommées respectivement série de Lyman, Balmer, Paschen,
Brackett et Pfund.

1. A quels phénomenes physiques correspondent ces raies ?

2. Quelle est I’expression générale donnant la longueur d’onde d’une raie ?

3. Les raies de chaque série sont encadrées par deux raies limites nommées Amin pour la
limite inférieure et Amax pour la limite supérieure. A quoi correspondent ces deux
limites ? Etablir une formule générale permettant le calcul de ces deux limites.

4. Calculer Amin €t Amax pour les quatre premicres séries.

Solution
1. Une série de raies est un ensemble de raies qui correspondent au retour sur un méme

niveau n.

Série | Lyman | Balmer | Paschen | Brackett Pfund

n 1 2 3 4 5

2. L’expression générale de la longueur d’onde d’une raie est donnée par 1’expression

suivante :
S N R — .
A ni g Ru(nf —nf)
3. Laraie limite Ay, correspond a la transition :
N = Ng, — Ny

Amin =

2_ .2\ R.
Ry(nf—nf) Ry
La premiere raie 4; = A;;,4, correspond a la transition :

Ny =MNjy 7 N
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Aomay = n niyy
Ry(nfy; — nf)
Série Lyman | Balmer Paschen Brackett
n; 1 2 3 4
Amin (nm) 90,9 363,63 818,18 1454,54
Amax (nm) 121,21 654,54 1870,13 4040,40

Exercice 4.5

La raie de la plus petite longueur d’onde du spectre d’émission de I’hydrogéne 7Be3*

se situe a 57,3 A.

1. A quelle transition électronique correspond-elle ?
2. A quelle série appartient cette raie et en déduire son domaine dans le spectre
¢lectromagnétique ?
3. Calculer I’énergie correspondante en J et en eV.
4. Calculer la longueur d’onde relative a la méme transition dans ’atome d’hydrogene et
en déduire son énergie.
5. Comparer les énergies ainsi que les rayons des orbites de Bohr relatives a 1’atome
d’hydrogéne et a I’hydrogénoideBe3t.
Solution
1. La plus petite longueur d’onde correspond a A,
Amin = 57,3 A, il s’agit donc de la transition n; — o
2. Lasérie et le domaine de la raie
! = RHsz<i— l) = n? = ApinRyZ?
Amin ny '
nf =573x10"1x1,1x10" x4 =1=n; =1
n= 1= P de o
3. Calcul de I’énergie correspondante
AE = hy = hxe
A

_6,62x10734x3%x108

AE
57,3x10710

=346,6 x 10719 ] = 216,6 eV
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4. On considere la méme transition n; — oo dans le cas de 1’atome d’hydrogene (Z=1) :

1 , (1 1 1 1
Al Ty Ru (32~ ) = R

4

1
J=—=—" _=909x10"°
Ry  11x107 m
Ap oy he_ 662x107x3x10°
—WETT 90,9 x 10-9 Bl J

AE =21,85x1071°] =136 eV
5. Comparaison des énergies

AE(Be®*) 216,6
AE(H) — 13,6

=1592~16 = 42

Nous avons ainsi :
AE(Be3t) = 16 AE(H)
Comme pour Be3*nous avons Z = 4, ainsi on peut écrire :
AE(Be3t) = Z? AE(H)
Comparaison des rayons :
Nous avons le rayon de la premiére orbite de 1’atome d’hydrogéne dans le mod¢le de Bohr est :

T‘H =a0 = 53A

T o3+ = aonz "H 0
Be 7 = Tge3+ = 7 = 0,1324
"y = ao = 53A Z X Tpe3+t =Ty
n=1

Exercice 4.6

L’orbitale 1s de I’atome d’hydrogene a pour expression :

Yis=N e(;_g)
1. Exprimer la probabilité¢ de présence de I’¢électron a I’intérieur d’un volume compris entre les
sphéres r et r-+dr.
2. Définir la densité de probabilité de présence radiale.
3. Quel est le rayon r de la sphére sur laquelle la densit¢ de probabilit¢ de présence est
maximale ?
4. Calculer la probabilité de présence de 1’¢électron a I’intérieur d’une sphére de rayon 0,2a, et

au-dela de cette sphere.

!

On donne : fooo rte~dr = aveca > 0 et nentier = 0

n!
a(n+1)
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Solution
1. La probabilité¢ de présence de I’¢électron a I’intérieur d’un volume compris entre les
spheres 7 et » + dr est :
dP = W¥dV

C’est une orbitale 1s, donc de forme sphérique et son volume est :

4
V= §m‘3 = dV = 4nrédr

—2r

Cnq2 Cor
= [Ne(g)] = Nze(%) = dP = 4ﬂN2r2e(¥)dr

2. Ladensité de probabilité de présence radiale est :

2T
@ _ = 47N? rze(ao)
dr
3. Calcul du rayon r de la sphére sur laquelle la densité¢ de probabilit¢ de présence est
maximale.
dP " - d*p — 0
77 ©S maximale = 777 =
d?p —2r
2,2
W = dr [47'[N r e( )]
d*P () 2r? (=)
= 0= 4nN?|2re‘a/ ——e'\ao/[ =0
dr? Qo

—2r
= 81N2r (1 _ L) (a) = ¢
Ao

r = 0: impossible carl’électron ne se trouve pas sur le noyau
r — oo : non, car cet électron existe donc son rayon est défini
donc la seule solution est : r = a,

4. Calcul de la probabilité¢ de présence de I’¢électron a I’intérieur d’une sphére de rayon
0,2a0 et au-dela de cette sphere.

e On va d’abord calculer la constante de normalisation NV

o —27

f dP—1=>f 4tN?r 2e ao)dr—1:>4nN2f rze(ﬁ)drzl

0

On pose: o = —
Qo

Nous avons alors:
4nN? [°r2e~Tdr = 1= 4nN? () = 1= 4nN? <2—3> =1
a (Z/ao)

La constant de normalization sera alors :
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1 1
N:= — =N =

nag Jmad

e Calcul de la probabilité¢ de présence de I’électron a I’intérieur d’une sphere de rayon

0,2a :

0,2aq 0,2ag (;y) 0,2aq9 (__21»)
Po2a, = j dP =j 4N?r2e\ a0 dr=47TN2j r2eVas Jgr
0 0

0
4 (%29 —2r
P
0

3
ay

Pour calculer cette intégrale, on va utiliser la méthode d’intégration par parties :
fUdeUV—.IVdU

U=r?2=dU = 2rdr
—2r

4 0,2a, —2r 4 _ —2r 0,2aq 0,2a —2r
— r2€(a0)dr =— <r2 (ﬂ)e(ao)> +a0f re(ao)drl
Ao Jo Ao 2 0 0

On pose : {

2T

D 1 A . . tx rt- 0,2a0 (E)d
€ la meéme manicre, on MMiCcgre par parties pour 0 re r

U=r>=dU =dr
=27

On pOSe{dV = e(ﬁ)dr =>V= _Taoe(_zr/ao)

D’ou:
4 —ay —2r 0,2ay —ay —2r 0,2ay ag —2r 0,2ay
Pozay = a-[( (Fel)) " rao(r(5Y b)) -2 ().
a, estle rayon de Bohr et il est égal a 0,53 A°
(__ZT) r\2 r 0.2ag
P =|e‘a/| =2 (—) -2 (—) -1 = 0,008
020 le ' < ao ao 0

e Calcul de la probabilité de présence de 1’¢lectron au-dela du rayon 0,2a :

Pou—deta de r=0,2a, — 1- P0,2a0 =1-0,008 =0,992

Exercice 4.7
La résolution de I’équation de Schrodinger donne des fonctions d’onde Wnm traduisant le
mouvement de 1’¢lectron dans son orbitale atomique (O.A). Certaines de ces solutions sont :
Wooo;¥100 ;5 Wito 5 2105 W01 5 Warr 5 Wi
1. Parmi ces solutions, quelles sont celles qui n’ont pas de sens physique ? Expliquer.

2. Quelles sont les solutions qui ont un sens physique ? Comment les nomme t- on ?
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3. Donner le nombre de cases quantiques pouvant représenter ces orbitales atomiques

(OA) et représenter 1’électron dans la case quantique convenable.
Solution

1. Wum a un sens si les valeurs des nombres entiers de n, { et m¢ respectent les conditions

suivantes :
n>1;0<f<n—-1; ¥£<my<++¢

Les impossibilités sont :
Wooo : n ne peut étre nul.
Y110 : £ ne peut étre égale a n.
Y301 : m¢ ne peut supérieur a L.

2. Les solutions qui ont un sens physique sont :

Wioo ; 210 5 Wai1 5 Wan
3. Le nombre de cases quantiques est donné par le nombre de valeurs de my.
Yoo =>n=1;L=0; me=0:une valeur de m¢, donc une case quantique pour représenter

la sous-couche 1s:

1s! A

Y10 = n=2;{=1:les valeurs possibles de m sont -1,0 et +1, trois valeurs de m, donc trois
cases quantiques pour représenter la sous-couche 2p et comme m, = 0, 1’¢électron sera donc dans

la case du milieu :

-1 0 +1
2p A

W11 = n=2; £ =1: les valeurs possibles de m, sont -1,0 et +1, trois valeurs de m, donc trois
cases quantiques pour représenter la sous-couche 2p et comme m¢ = -1, 1’¢électron sera donc dans

la premiére case de la 2p :

-1 0 +1
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Wini= n=3;1=1: les valeurs possibles de m, sont -1,0 et +1, trois valeurs de m¢ donc trois
cases quantiques pour représenter la sous-couche 3p et comme m=+1, I’électron sera donc dans
la troisieme case de la 3p : 3p

-1 0 +1
3p T

Exercice 4.8
1. Calculer la charge effective Z* pour un ¢électron 4s et 3d de 29Cu, puis pour un électron
4p de 34Se.
2. Calculer en utilisant I’approximation de Slater, I’énergie des orbitales 4s, puis 3d de K
(Z=19). Conclure.
Solution
1. 29Cu a pour configuration électronique : 1s2 2s2p®3s?3p®4s!3d!°
On peut I’écrire sous la forme : (1s?) (2s% 2p®) (3s*3p%) (3d'%) (4s!)
e [ ’¢lectron 4s a comme ¢lectrons d’écran : 18 ¢électrons (s, p, d) de la couche n-1 (0; =
0,85) ; 8 électrons de la couche (n-2) (o; = 1) et deux ¢électrons de la couche (n-3) avec
(0;=1)
On en déduit :
Zos=Z—Y0=29—- (18x085+8x%x1+2x1)=37
e L ’électron 3d a comme électrons d’écran : 9 électrons de la couche n : o1 = 0,35 ; 8
¢lectrons (s, p) de la couche n-1: i =1 et 10 électrons s de la couche n-2 : ¢i = 1.
On en déduit :
Z3g=Z—%0=29—(9%035+8x1+10x%x1)=7,85
34Se a pour configuration électronique : 1s? 2s*2p®3s?3p%4s23d!%4p*
On peut I’écrire sous la forme : (1s?) (2s% 2p®) (3s?3p%) (3d'%) (4s%4p*)
L’¢lectron 4p a comme ¢€lectrons d’écran : 5 électrons (s, p) de la couche n : i = 0,35, 18
¢lectrons (s, p, d) de la couche n-1 : o1 = 0,85, 8 ¢électrons (s, p) de la couche n-2: ci=1et2
¢lectrons s de la couche n-3 : ¢i = 1.

On en déduit :
Zzp=Z—Za=34—(5><O,35+18><0,85+8><1+2><1)

Zjp = 6,95
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2. Calcul des énergies
*2

E, = _13'6W
La configuration électronique de 19K est : 1s? 2s*2p%3s23p®4s!
On écrira :  (1s?) (2522p°®) (3s23p®) (4s)
Pour I’électron 4s, nous avons :
Zas=Z—Y0=19— (8x085+8x1+2x1)=2.2
(22)* _

Exs= —136 X ===
4s (3,7)2

— 4,81 eV

Pour n = 4 nous avons n* = 3,7

Dans le cas ou nous ne respectons pas la régle de Klechkowski, on aura alors : 19K :

2522p%3s?3p©3d!
Zi,=Z—Y0=19— (8x1+8x1+2x1)=1
2
E3q = —13,6 X ; = —151eV

Mais apres le calcul des énergies E4 et E34 on remarque que :
E,s < E3; = L’ordre de remplissage est 4s 3d et non pas 3d 4s
Donc la configuration la plus juste est :

10K : 1s? 2522p%3s23p%4as!

1s?
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5.1. Introduction

Dans sa version actuelle, le tableau périodique résulte des travaux menés
indépendamment par deux chimistes : le Russe Dimitri Ivanovitch Mendeleiev (1869) et
I’Allemand Julius Lothar Meyer. Toutefois, on attribue en général & Mendeleiev la conception
du Tableau périodique.
A son époque, Mendeleiev disposait de 63 éléments et les a
classés sur des lignes selon des masses croissantes de gauche a
droite. Les éléments présentant des propriétés similaires étaient
regroupés dans des colonnes.
Dans sa classification, Mendeleiev a volontairement laissé des

cases vides, estimant que de nouveaux ¢léments seraient un jour

découverts. Entre 1875 et 1886, trois de ces éléments annoncés

voient effectivement le jour : le gallium, le scandium et le

germanium.

Dimitri Mendeleiev (1834 — 1907)
chimiste Russe
A I’époque de Mendeleiev, les gaz rares n’étaient pas encore connus et ne figuraient donc pas
dans son tableau périodique. Découverts plus tard par William Ramsay en 1898, ces éléments
ont été intégrés au tableau en y ajoutant une nouvelle colonne, devenue la derniére colonne du
tableau périodique.
La disposition moderne du tableau périodique a été proposée en 1912 (par Seaborg) dans

laquelle les éléments sont placés en fonction de I’ordre croissant du numéro atomique Z.

5.2. Principe de la classification périodique

5.2.1. Périodes et groupes chimiques
La construction du tableau périodique (TP) repose sur une classification des éléments

selon I’ordre croissant de leur numéro atomique Z. Cette classification comporte sept lignes et
dix-huit colonnes.

e Une ligne du TP est appelée période.

e Une colonne du TP est appelée famille chimique ou groupe chimique.
Les ¢léments du TP sont classés suivant le remplissage de leurs orbitales atomiques (OA), en
respectant le principe d’Aufbau (régle de Klechkowski) :
151225122 103512 316412301104 16512441105 1665124 114541106 1675125 1-146 4 1410
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5.2.2. Notation abrégée de la configuration électronique

On peut simplifier la représentation de la configuration électronique en utilisant le symbole
du gaz noble (ou gaz rare) correspondant entre crochets pour remplacer la partie de la
configuration déja complétée.
Exemple : les notations 1s* 2s? 2p® 3s’ et [Ne] 3s' sont équivalentes et représentent toutes deux

la configuration électronique du sodium (11Na).

5.3. Les électrons de valence et les électrons de ceeur

Les ¢électrons de valence sont situés dans la couche périphérique d’un atome, c’est-a-dire
celle ayant le plus grand nombre quantique principal z. Ils sont ¢loignés du noyau et soumis a
un effet d’écran important. Les électrons de valence sont moins fortement liés au noyau et sont

responsables des réactions chimiques de 1’atome.

5.4. Périodes

Une période regroupe tous les éléments dont la sous-couche externe posséde le méme
nombre quantique n. Le numéro de la période correspond a cette valeur de n. A l'intérieur de
chaque période, les éléments sont organisés selon l'ordre de remplissage des électrons dans les
sous-couches : d'abord ns, puis, selon les éléments, (n — 2) £, et/ou (n — 1) d, et/ou np.

Tableau 5.1 : Disposition des éléments chimiques au sein des périodes dans le tableau périodique.

Période Configuration externe Exemple
de I’élément chimique

n=1 15! He : 1s*
n= 2512 2p!-® sO : [He] 2s*2p*
n= 3s!23p!® 16S : [Ne] 3s*3p*
n= 451230110 4p!-6 3Ge : [Ar] 45 3d'0 4p?
n=5 55! 4d'195p'¢ 531 : [Kr] 55 4d'0 5p°
n=6 6s'2 414 54119 6p soHg : [Xe] 6s°4f'* 5d"
n= 7512 5f1-14 64110 03Np : [Rn] 7s% 5f* 6d!
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5.5. Groupes ou familles chimiques
Les ¢léments situés dans une méme colonne du tableau périodique forment un groupe ou
une famille chimique, partageant une configuration similaire de leurs électrons de valence.
Le tableau comporte 18 groupes, tandis que les éléments dont les sous-couches f sont
incompletes aux niveaux n=6 et n=7 sont regroupés dans les lanthanides et actinides.
Chaque groupe est identifié par un chiffre romain, indiquant le nombre total d’électrons de
valence de ses éléments.
5.5.1. Les blocs
La classification périodique fait apparaitre une structure en blocs, qui correspond au
remplissage progressif des sous-couches s, p, d et f (figure 5.1).
e Le bloc s : il correspond aux colonnes 1 et 2 notées respectivement IA et ITA
e Le bloc p : il correspond aux colonnes 13 a 18 notées respectivement [11A a VIIIA.

Tableau 5.2 : Exemples d’éléments appartenant aux groupes IA et 114

Colonne IA ITA
Elément 11Na 12Mg
n=3 | Configuration externe 1522s22p%3s' | 1s5%2522p®3s?
Electrons de valence 1 2

Tableau 5.3 : Exemples d’éléments appartenant aux groupes I1IA jusqu'a VIIIA

Colonne | Elément | Configuration | Electrons de valence

1A 13Al 1522522p®3s23p! 3
IVA 14Si 1522522p®3s23p? 4
n=3 VA 1sP 1522522p®3s23p? 5
VIA 165 1s%2s*2p%3s23p* 6
VIIA 17C1 15225%2p°®3s23p° 7
VIIIA 18AT 1522522p®3s23p® 8
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IA VIIIA
L] 15 | ua A IVA VA VIA viia| He
!
: Ne
Zn—lis —» ‘_..--.._.._ZP_.._..-....>
|
| Ar
N—JS—D VIIIB ===
3 me e ve vevig VB g s b
|
§ 4 ‘_4$ —)) &+ = == 3 ._.._.._...;4_.__.__.._4"p_A __KI'_'
5 i
&5 ‘_Sr - & 4= - f4d 4. - ] It N VI _,._“_5!{)_, —-Xe-bl
|
6 ‘_6} Sl €4 -1 454 = -F 4 e _,'_,,_@;p_, —. 1Ry
I
7 r_+_> Ac r. & 4= == 6(1_1.._.._.._.._.._;4_,._,._,._fip_. —.. 4 g.,l
Blocs Bloc d Bloc p
& 5t
Tb :
Bloc f
Figure 5.1 : Structure du tableau périodique
e Leblocd

Le bloc d comporte dix colonnes, notées de IIIB a IIB. Pour ces éléments, le remplissage des
orbitales atomiques se termine dans la sous-couche en (n-1) d aprés ns’.

Tableau 5.4 : Exemples d’éléments appartenant a IB jusqu'a VIIIB

Colonne | Elément Configuration Electrons de valence
I1IB 21Se 152522p°®3s23p°4s?3d! 3
IVB 2 Ti 18%2s22p®3s23p°4s?3d? 4
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VB 1V 1822s22p®3s23p°4s?3d? 5
VIB 24Cr 182s22p°®3s?3p°4s'3d® 6
VIIB 2sMn 182s22p°3s?3p°4s?3d° 7

26Fe 15%2522p°®3s?3p°4s?3d°

VIIIB »7Co 15%2522p®3s23p°4s23d’ 8
2sNi 1822s22p°3s?3p°4s?3d?

IB 20Cu 1522522p®3s23p°4s!3d!? 1

1IB 30Zn 1522522p®3s23p°4s23d!° 2

e Leblocf
Le bloc f comprend les lanthanides ou terres rares et les actinides. Pour les ¢éléments de ce
bloc, on adopte la regle de remplissage suivante :
ns’m—1)d%" (n—2) f1-1
5.5.2. Les principales familles chimiques
Les ¢éléments sont organisés en colonnes, chacune correspondant a une famille chimique.
L’¢lément hydrogene (H) est exclu de cette étude.

Tableau 5.5 : Principales familles chimiques du tableau périodique

Nom Colonne | Groupe | Configuration externe
Alcalins 1 IA ns!
Alcalino-terreux 2 1A ns?
Chalcogénes 16 VIA ns’np*
Halogénes 17 VIIA ns’np®

5.5.3. Les éléments des groupes principaux

Les ¢léments dont la configuration électronique se termine par une sous-couche s ou p
sont dits €léments des groupes principaux. Ceux dont les atomes possédent une sous-couche d
incompléte sont des €léments de transition, qui sont des métaux situés dans les colonnes 3 a 11

du tableau périodique.
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Alcalins Gaz rares
~ VIIA
Chalcogénes Halogénes 1g
MA IVA VA VIA VIIA He
13 14 15 16 17 | 400
Meétanx de transition B C N F | Ne
10.81 | 12.01 | 14.02 | 16
11133 IVE VB VIE VIIB VIIIB IE IIB Al g P g
3 4 5 6 7 s 9 10] 11 12 |2698] 2809|3097 | 3207
K Ca Sc T Vv Cr | Mn | Fe Co Ni C 7o Ga Ge | As Se
39.10 | 40.08 | 4496 4788 | 5094 | 5200 | 5494 | 5585 | 5893 | 5369 63.55| 6541 | 6972 | 7261 | 7492 | 7896
Rb| sr i Zr | Nb | Mo| Tc | Ru | Rh | Pd | Ag | Cd| In | Sn | Sb | Te
8547 | 87.62 | 8891 9122 | 9291 | 9595 | 9300 |101.10 | 102.90|106.40 | 10790 | 112 40| 1148011870 | 121 80 |127 A0
{'s § Ba Bla Hf § Ta § W B Re R Os Ir Pt |Au |Hg | T Pb | Bi pPo
3291113733 | 13891 /] | 17849 18095| 18390 | 1862019020 | 192.20 (195 08 {19700 | 2q0 &0 | 204.40 1207 20 | 209.00 | (209) | 210% | (227
Fr | Ra | Ac 4/| Rf | Db | Sg | Bh | Hs | Mt | Ds | Rg | ¢n | Nh | FI | Mc v | Ts | Og
3y | (226) 27 67) | (268) | (269) | 270) | 277) | 278) D282 | prsy | 286) | (289) | 200y [(293) | (294) | (294)
Lanthanides
— Gd Yb
| Th  Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md  No Lr
Actinides 23200 231.00 238.00 (237} (244 (243) (247 | (4TY 251y (257 257Y  (2s58) (259) | (266)

Figure 5.2 : Familles chimiques du tableau periodique
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5.5.4. Quelques exceptions au principe d’Aufbau
Certaines exceptions au principe d’ Aufbau existent, et le chrome (Cr, Z = 24) en constitue
la premiére que 1’on rencontre. Selon le principe de remplissage des orbitales, sa configuration
¢lectronique devrait étre [Ar] 3d* 4s. Cependant, I’expérience montre que la configuration [Ar]
3d° 4s' est en réalité plus stable.
De maniére générale, on retiendra que les configurations électroniques comportant des orbitales
(n-1) d°ns' a demi occupées et les orbitales (n-1) d'’ns! remplies conduisent a une configuration
¢lectronique plus stable, appelée symétrie sphérique.
5.5.5. Les métaux et les non-métaux
Le tableau périodique est organisé en trois grandes parties :
e Les métaux
Tous ces ¢léments sont des solides a température ambiante, sauf le mercure, et présentent des
propriétés physiques et chimiques similaires : ils conduisent 1’¢lectricité et forment des ions
positifs. On peut distinguer :
Les métaux alcalins : il s’agit des ¢léments de la premiere colonne du tableau périodique, donc
du bloc s, a I’exception de I’hydrogéne. Ces €léments possedent un électron dans leur couche
de valence (figure 5.3).
Les métaux alcalino-terreux : il s’agit des six ¢léments chimiques de la 2¢ colonne du tableau
périodique, correspondant au groupe IIA.
Les métaux de transition : ce sont des ¢léments chimiques dont les atomes possédent une sous-
couche d incomplete.
e Les non métaux
Ils possedent des propriétés inverses a celles des métaux : ce sont des isolants et ils forment des
ions négatifs.
o Les métalloides
La fronticre entre les métaux et les non-métaux est représentée par une ligne en forme d’escalier
(figure 5.4). Les éléments situés le long de cette ligne sont appelés semi-métaux ou métalloides.
Ils possedent des propriétés intermédiaires entre celles des métaux conducteurs et des non-

métaux isolants, et se comportent donc comme des semi-conducteurs.
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;. Non métal Métal =
Li | Be (ou métalloide) B|[C|N|O]| F|Ne
Na | Mg Al | Si| P | S |Cl|Ar
K|[Ca|Sc | Ti | V|Cr |Mn|Fe|Co| Ni |Cu| Zn [Ga|Ge|As|Se|Br|Kr
Rb|[Sr | Y [Zr [Nb | Mo | Tc [Ru|[Rh | Pd [Ag [ Cd | In |Sn|Sb|Te| I | Xe
Cs|Ba|La| Hf [ Ta| W [Re | Os | Ir Pt | Au ({ Hg | TI [ Pb | Bi | Po | At | Rn
Fr | Ra | Ac

Ce Pr | Nd [ Pm [ Sm | Eu | Gd | Tb [ Dy | Ho | Er | Tm | Yb | Lu

Th Pa U Np Pu | Am | Cm | Bk Cf Es [ Fm | Md | No Lr

[ ] metal [ ] Non metal [ metalloide Nzl oo ko

Figure 5.3 : Tableau périodique représentant les métaux et les non métaux

5.6. Configuration électronique des ions

Pour atteindre une couche de valence compléte, les atomes ont tendance a perdre ou a

gagner des ¢€lectrons selon leur position dans le TP. Ainsi, ils peuvent soit perdre n électrons

pour former des cations X", soit gagner n électrons pour former des anions X"

Un atome de non-métal tend généralement a gagner, parfois jusqu’a trois
¢électrons, pour atteindre la structure électronique d'un gaz noble.

Lorsqu’un atome métallique perd un ou plusieurs €lectrons, il se transforme en
cation. En général, les ¢électrons de valence p (lorsqu’ils sont présents) sont
retirés en premier, suivis des €lectrons de valence s. Il peut arriver que des
¢lectrons des orbitales d soient également perdus.

Pour les cations issus des métaux de transition, les premiers électrons retirés sont
ceux dont le nombre quantique principal est le plus élevé, c’est-a-dire les
¢lectrons de valence s. Par ailleurs, on dit que des espéces sont isoélectroniques
lorsqu’elles possedent le méme nombre d’¢lectrons ; par exemple, F-, Na* et Ne

comptent tous les trois 10 ¢électrons.
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5.7. Périodicité des propriétés des éléments

La classification des éléments du tableau périodique repose principalement sur les
similitudes de leurs propriétés physiques et chimiques. Ainsi, les tendances observées dans ces
propriétés caractéristiques permettent de prédire avec précision le comportement et les réactions
des éléments.
5.7.1. Le rayon atomique

La taille atomique désigne généralement le volume autour du noyau dans lequel se
concentre environ 90 % de la densité électronique totale.

e Le rayon covalent

Il correspond a la moitié de la distance séparant les noyaux de deux atomes identiques liés par

une liaison covalente.

Figure 5.4 : Représentation du rayon covalent

o Le rayon métallique
Il s’agit de la moitié¢ de la distance d’équilibre séparant les noyaux de deux atomes dont les
nuages ¢électroniques se recouvrent. Cette distance interatomique se mesure de centre nucléaire
a centre nucléaire. »

e Le rayon orbitalaire
Dans le modéle de Slater appliqué aux atomes polyélectroniques, on remplace la charge
nucléaire Z par une charge effective Z*.
Le rayon orbitalaire (ou rayon « hydrogénoide » corrigé) s’écrit alors :

n*?

7 (5.1)

r=ay
Ou:
e qag estle rayon de Bohr
e Z* =17 - o est la charge nucléaire effective (avec ¢ I’indice d’écran déterminé par les

régles de Slater)

e nx*est le nombre quantique principal effectif (souvent égal a nnn sauf pour certaines

orbitales).
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e La variation du rayon atomique dans une période
Le rayon atomique diminue généralement lorsqu’on se déplace de la gauche vers la droite au
sein d’une méme période du tableau périodique. En effet, comme 1I’indique I’équation (5.1),
pour des ¢€léments ayant le méme nombre quantique principal n, le rayon atomique est
inversement li¢ a la charge effective Z*. Or, cette charge effective augmente progressivement

le long de la période, ce qui entraine une réduction du rayon.

S r/

Figure 5.5 : Variation du rayon atomique dans le tableau périodique

Au sein d’'un méme groupe du tableau périodique, la charge effective reste globalement stable.
Toutefois, I’augmentation du nombre quantique principal # €loigne les électrons de valence du
noyau, ce qui entraine une augmentation du rayon atomique.
5.7.2. Le rayon ionique

Les ions présentent une taille différente de celle de leurs atomes d’origine. Lorsqu’un ou
plusieurs ¢électrons sont ajoutés, le rayon ionique augmente : les anions (ions négatifs) sont en
effet toujours plus grands que leurs atomes neutres. L’ajout d’électrons augmente les répulsions

¢lectroniques, ce qui entraine une expansion du rayon de 1’ion.

. +le—

Figure 5.6 : variation du rayon ionique (cas d’un anion)

A I’inverse, la perte d’électrons réduit les répulsions entre les électrons restants, ce qui entraine

une diminution du rayon ionique : les cations (ions positifs) sont donc plus petits que leurs

O > @ e

Figure 5.7 : variation du rayon ionique (cas d’un cation)

atomes neutres.
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De maniere générale, au sein d’une série d’ions isoélectroniques, le rayon ionique diminue a
mesure que le numéro atomique Z augmente.

Tableau 5.6 : Comparaison du rayon de certains ions isoélectroniques

Ion Nombre de protons Z Nombre d’électrons
0> 8 10
F 9 10

Na" 11 10

Mg* 12 10

AP* 13 10

r (AI3*) <r (Mg?*) <r (Na*) <r (F7) <r (0%7)

5.7.3. Energie d’ionisation

L’¢énergie de premiere ionisation correspond a la quantité minimale d’énergie nécessaire
pour arracher I’¢lectron le moins li¢ de la couche externe d’un atome. On la désigne plus
simplement sous le nom d’énergie d’ionisation.

e Lapremiere ionisation : A (g)+E;; > AT(g) + e~

e La deuxiéme ionisation : AT(g) + E;, > A**(g) + e~

o Lan*m jonisation : A D*(g) + E; — AV (g9) + e~
Ces énergies sont toujours positives, puisqu’il faut fournir de I’énergie pour vaincre 1’attraction
exercée par le noyau et retirer un €lectron.

Pour les atomes polyélectroniques (chapitre 4, modele de Slater) nous avons :

*2

E; =136 (5.2)

2

Lorsque la charge effective Z* augmente, la force d’attraction entre le noyau et les électrons se

renforce. Il devient donc plus difficile d’arracher un électron, ce qui se traduit par une
augmentation de 1’énergie d’ionisation (E;).

e Ausein d’une méme période, le nombre quantique principal n* reste constant tandis que

la charge effective Z* augmente de gauche a droite ; en conséquence, 1’énergie

d’ionisation (£;) augmente.
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e Dans une méme colonne du tableau périodique, le nombre quantique principal »*
augmente de haut en bas, tout comme le nombre de couches électroniques ; par

conséquent, 1’énergie d’ionisation E; diminue.

Ei

—

Ei f

Figure 5.8 : Variation de ’énergie d’ionisation dans le tableau périodique

5.7.4. Affinité électronique
L’affinité électronique (AE) correspond a la capacité d’un atome neutre a 1’état gazeux a
capter un électron et a former un anion :
X(g) +e° - X (9)
L’affinité €lectronique peut étre positive ou négative. Plus sa valeur est élevée, plus 1’atome a
tendance a capturer des électrons. Elle augmente généralement de gauche a droite le long d’une

période et de bas en haut le long d’une colonne du tableau périodique.

AE/

—

AE /A

Figure 5.9 : Variation de Uaffinité électronique dans le tableau périodique

5.7.5 L’électronégativité
L’¢lectronégativité représente la tendance d’un atome a attirer le doublet d’¢lectrons
partagé dans une liaison avec un autre atome. Elle peut étre quantifiée selon différentes échelles,
notamment celles de Mulliken et de Pauling, cette derniere étant celle utilisée dans le tableau

périodique.
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e FEchelle de Mulliken
Mulliken a utilis¢é la moyenne arithmétique de 1’affinité électronique et de 1’énergie
d’ionisation :

1
1 =7 (E +AE) (5.3)

En raison de la difficult¢ & mesurer les affinités électroniques, la table de Mulliken est
incompléte.

o Echelle de Pauling

Pauling a élargi I’échelle de 1’¢lectronégativité en se basant sur la différence des énergies de

liaison entre liaisons homonucléiares et héteronucléaires.

DAyug =XB—Xa= (EAB - (EAAEBB)l/Z)

Ejg, E4qa, et Egg sont les énergies de liaison des molécules atomiques A-B, A-A, et B-B.

1/2

(5.4)

e Ausein d'une méme période, 1’électronégativité croit en se déplacant du groupe 1A vers
le groupe VIIA.

e Dans une colonne du tableau périodique, 1’électronégativité diminue en descendant de
la période n = 1 a n = 7. Elle évolue dans le méme sens que 1’énergie d’ionisation et

’affinité électronique.

y 7

Figure 5.10 : Variation de I’électronégativité dans le tableau périodique
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Exercices avec solutions

Exemple 5.1
Indiquer la configuration électronique abrégée du carbone (¢C, du phosphore (i15P) et du
calcium (20Ca).
Solution
Pour chaque atome étudié, les électrons sont ajoutés aux différentes sous-couches selon
I’ordre croissant d’énergie, c’est-a-dire en suivant la séquence indiquée dans la figure 5.1
6C : 1s%2s%2p?
1sP 1 1s22s%2p®3s?3p°
2»Ca : 1s225?2p®3s23p%4s?
Dans la configuration électronique abrégée du carbone, le 1s?, correspondant a la configuration
de I’hélium, est remplacé par le symbole [He] :
¢C : [He] 2s%2p®
Dans la configuration ¢lectronique abrégée du phosphore, la sous-couche 1s22s?2p¢,
correspondant a la configuration du néon, est remplacée par le symbole [Ne].
16P : [Ne] 3s23p*
Dans la configuration électronique abrégée du calcium, la sous-couche 1s?2s*2p©3s23p®,
correspondant a la configuration de 1’argon, est remplacée par le symbole [Ar] :

21Ca : [Ar] 4s?

Exercice 5.2
Indiquer la configuration électronique abrégée du tellure (s2Te) et du nickel (25Ni), puis
préciser leur position dans le tableau périodique (période, groupe et bloc).
Solution
Le gaz rare précédant le tellure est le krypton (Z = 36). Selon le principe d’Aufbau, la
configuration €lectronique abrégée du tellure s’écrit donc :
s2Te : [Kr] 5s%4d!%5p*
e La configuration électronique du tellure se termine par une sous-couche p, ce qui
indique qu’il appartient aux €léments des groupes principaux.
o Le tellure (Z = 52) possede une couche externe correspondant a n = 5, ce qui indique

qu’il se situe dans la période 5 du tableau périodique.
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e Le numéro du groupe chimique correspond au nombre d’¢lectrons de la couche externe.
Le tellure posséde 6 €lectrons de valence (2 dans la sous-couche 5s et 4 dans la 5p) et

sa configuration externe se termine par une sous-couche p, ce qui le place dans le groupe

VIA et dans le bloc p.

Le gaz rare précédant le nickel est I’argon (Z = 18). Selon le principe d’Aufbau, la
configuration électronique abrégée du nickel s’écrit donc :
ngi . [AI’] 4823(18
e La configuration électronique du nickel se termine par une sous-couche d, ce qui en

fait un élément de transition.

e Le numéro de période de 1’¢lément #*Ni correspond au niveau principal d’énergie (n)
de sa couche externe : n = 4, ce qui situe I’élément dans la 4¢ période.
e Le numéro du groupe chimique correspond au nombre d’€lectrons présents dans la

couche externe. Pour 2Ni, on compte 10 électrons de valence (2 dans la sous-couche 4s
et 8 dans la sous-couche 3d). Sa configuration électronique externe se termine par une

sous-couche d, ce qui le place dans le groupe VIIIB du bloc d (voir figure 5.3).

Exercice 5.3

Pour un atome X possédant 47 électrons (47X), déterminer sa configuration €lectronique
a D’état fondamental, représenter les orbitales de sa couche de valence a 1’aide de cases
quantiques, et en déduire sa position dans le tableau périodique (période, groupe et bloc).
Solution

Pour déterminer la configuration électronique de 1’atome X, on répartit ses 47 électrons
dans les différentes orbitales conformément au principe d’Aufbau :

47X 1 15225%2p03s23p%4s23d!%4p°®5s%4d°

Le gaz rare qui précéde cet atome est le krypton, possédant 36 €lectrons. La configuration

¢lectronique abrégée de I’atome X s’écrit donc :
[Kr]5s%4d’

Cet atome appartient aux éléments qui constituent une exception a la régle d’Aufbau : sa

configuration électronique [Kr] 5s'4d'° est en réalité plus stable.

ottty ity

5st 4d!

96



Chapitre 5 La classification périodique des éléments

L’atome X, qui constitue donc une exception a la régle de remplissage des orbitales et possede
47 ¢€lectrons, est ’argent (Ag, Z = 47). Il se situe dans la cinquieme période (n = 5) et dans le

groupe IB (avec un électron sur sa couche externe) du tableau périodique.

Exercice 5.4

Donner la configuration électronique abrégée des ions Co>" (Z=27) et 0> (Z = 8).
Solution

Le gaz rare qui précede le cobalt est 1’argon, dont la configuration électronique abrégée
est:

27Co : [Ar]4s?3d’

Pour former I’ion Co®", il faut retirer trois électrons de 1’atome de cobalt : les deux
électrons de la sous-couche 4s? ainsi qu’un électron de la sous-couche 3d. La configuration
électronique abrégée de Co’*s’écrit donc :

Co’" : [Ar]3d®

L’ion O% est obtenu en ajoutant deux électrons a I’atome d’oxygéne. Sa configuration
¢lectronique devient :

02~ : 1s22s%2p°

La configuration électronique de 1’ion O? est identique & celle du gaz rare suivant I’hydrogéne
dans le tableau périodique, a savoir le néon, qui possede 10 électrons. La configuration

électronique abrégée de O* s’écrit donc : [Ne].

Exercice 5.5
Classer par ordre croissant les rayons atomiques des éléments suivants :
12Mg, 16S et 14S1
Solution
Pour situer ces atomes dans le tableau périodique, nous allons écrire leurs configurations
¢lectroniques abrégées :
12Mg : [Ne]3s?
14Si : [Ne]3s?3p?
16S : [Ne]3s23p*
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Il s’agit de trois éléments appartenant a la troisieme période (n=3). Nous savons que le rayon
atomique décroit de gauche a droite au sein d’une période. Ainsi, par ordre croissant de rayons
atomiques, nous avons :

T(16S) < T(14Si) <r (12Mg)

Exercice 5.6

Classer par ordre croissant les valeurs de I’énergie de premicre lonisation les éléments :
33As, 32Ge et 15P
Solution

La configuration électronique de chacun de ces ¢léments est :
33As: [Ar]4s?3d!%3p?
32Ge: [Ar]4s23d!3p?
1sP: [Ne]3s?3p?

Les ¢léments As et Ge appartiennent a la méme période (période 4), tandis que P et As se
trouvent dans le méme groupe (VA). L’énergie de premiére ionisation (£;) de Ge est donc
inférieure a celle d’As. De plus, comme As est situé¢ sous P dans le méme groupe, E; de As est

inférieure a celle de P.

14 15

IVA VA ‘
n=3 P
Ei
n=4 GelAs l/

Ei /A

Nous avons donc, par ordre croissant des valeurs de E; :

Ei(32Ge)<Ei(33As)<E; (15P)

Exercice 5.7
On considére les ¢léments suivants : 20Ca ; 385t ; 51Sb ; 2gNi

1. Préciser la période, le groupe chimique, le bloc et la famille chimique de chaque

¢élément.
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2. Attribuer a chaque élément son électronégativité prise parmi les valeurs suivantes :
2,19;2,18;1,91;1;0,95.
Solution

1.

Elément Configuration électronique Famille chimique

Période 4
[Ar]4s? {Groupe IIA Alcalino-terreux

20Ca Bloc s

Période 3
[Ne]3s?3p® {Groupe VA Non-métaux réactifs

1sP Blocp

Période 5
[Kr]5s%{Groupe IIA Alcalino-terreux

35T Bloc s

Période 4
[Ar]4s23d104p3 {Groupe VA Metalloides

3AS Bloc p

Période 4
[Ar]4s?3d®{Groupe VIIIB Métaux de transition

2sNi Bloc d

2.
Ca, Ni et As sont dans la méme période, puisque 1’électronégativité augmente de gauche a droite
dans une période, 1’ordre croissant de 1’¢lectronégativité est :
x(Ca) <y (Ni) < y (As)
Ca et Sr sont dans le méme groupe (groupe I1A), I’¢électronégativité augmente du bas vers le
haut dans une période. L’ordre croissant de 1’¢lectronégativité est :
2(S1) < x(Ca)
As et P sont aussi dans le méme groupe (groupe VA), I’ordre croissant de 1’électronégativité
est:

1(As) < x(P)
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— 2 15 17
1A va V1A ‘
10
=3 VB P
n=4 Ca Ni As
n=5 Sr x/
X/
P——

Le classement par ordre croissant de 1’¢électronégativité pour tous les ¢léments devient alors :

2(S1) < (Ca) < y(Ni) < y(As) < x(P)

Elément 38Sr | 20Ca | 2sN1 | 33As 15P

L’¢électronégativité () | 0,95 1 1,91 | 2,18 2,19

Exercice 5.8
L’atome d’un ¢lément X a moins de 18 ¢électrons et posséde deux électrons célibataires.
1. Quelles sont les configurations ¢lectroniques possibles ?
2. Déterminer la configuration effective et la nature de X sachant qu’il appartient a
la méme période que le sodium (11Na) et au méme groupe que le sélénium (34Se).
Solution
1.
Les ¢éléments de Z < 18 dont les atomes ont deux électrons célibataires sont donnés ci-dessous

et les cases quantiques de la couche de valence sont représentées pour mettre en évidence les

deux électrons célibataires :

6C:[He]2522p2 H’ Al

80:[He]2522p4 w

. 29,2
1451.[Ne]35 3p J

16S: [Ne]3s?3p* w
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2. La configuration électronique du sodium est :

Na : [Ne]3s?!
11

X appartient donc a la troisiéme période.
La configuration ¢électronique du sélénium est :

34Se : [Ar]4s23d104p*

X appartient donc au groupe VIA.
La configuration ¢électronique de I’élément X est :
[Ne]3s23p*

L’¢lément X est donc le soufre de numéro atomique Z = 16 (16S)
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6.1. Introduction

Gilbert Newton Lewis était un physicien et chimiste américain célebre pour avoir
développé la théorie du partage d'électrons dans les liaisons chimiques ainsi que la théorie des
acides et des bases. Il a clarifié¢ de nombreux aspects de la valence des éléments chimiques grace
aux modeles électroniques.

En 1904, il formula la régle de 1’octet, qui décrit la
tendance des atomes a se stabiliser en entourant leur couche
externe de huit électrons de valence. En 1916, il définit la
liaison covalente comme le partage d’une paire d’électrons
entre deux atomes. Puis, en 1923, il proposa une théorie

¢lectronique des acides et des bases, selon laquelle un acide

A

accepte une paire d’électrons tandis qu’une base en fournit

G.N. Lewis (1875-1946) une.
Chimiste Américain

6.2. Les types de liaisons chimiques
A I’exception des gaz nobles, situés dans la derniére colonne du tableau périodique, qui
existent sous forme monoatomique, la plupart des atomes participent a des liaisons chimiques
et constituent ainsi des molécules, des solides ou des liquides. D’ailleurs, méme les gaz nobles
peuvent se condenser a tres basse température ou sous forte pression. Pour caractériser les
différents types de liaisons, deux notions essentielles interviennent : 1’énergie de liaison (ou,
inversement, 1’énergie de dissociation) et 1’¢électronégativité des atomes impliqués.
On classe généralement les liaisons chimiques en deux grandes catégories : les liaisons

fortes et les liaisons faibles.
Parmi les liaisons fortes, on distingue traditionnellement trois types limites :

e La liaison covalente
Elle s’¢tablit entre des atomes d’électronégativités proches et se caractérise par la mise en
commun d’une paire d’électrons.

e La liaison ionique
Elle se forme entre des atomes dont les électronégativités sont tres différentes.

e La liaison métallique
C’est une liaison chimique que 1’on observe entre des atomes métalliques. Dans ce type de
liaison, les €lectrons de valence ne sont pas attachés a un seul atome : ils sont libres de se

déplacer et forment un nuage d’¢électrons autour des atomes, devenus des ions positifs. Ce
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mouvement des électrons permet de maintenir les atomes liés entre eux et explique certaines
propriétés des métaux, comme leur conductivité €lectrique et leur malléabilité.
6.2.1. Représentation de Lewis

La plupart des propriétés chimiques d’un atome découlent du comportement des électrons
situés dans ses orbitales externes, car ce sont eux qui réagissent aux perturbations provenant de
I’environnement. On distingue deux grandes catégories d’électrons :

o Les électrons de ceeur
Ils sont localisés dans les orbitales internes. Ils possedent les énergies les plus faibles, restent
fortement liés au noyau et n’interviennent pas dans les liaisons ;

o Les électrons de valence
Ils occupent les orbitales externes. Dotés d’énergies plus €levées, ils déterminent 1’essentiel des
propriétés chimiques de I’atome. Les électrons de valence correspondent ainsi a ceux de la
derniere couche électronique et des sous-couches en cours de remplissage.

La représentation de Lewis permet de représenter de maniere schématique les électrons de
valence. Elle utilise le symbole chimique de 1’¢lément entouré de points, chaque point
représentant un électron de valence.

Exemple : considérons ’atome d’oxygéne, sa configuration électronique est :

30 : 152 2% 2p* & [He] 252 2p*
Sa configuration de valence est :

—
-
—-
-
=t
[t
.
10
O

6.2.2. La régle de l’octet

Les gaz rares ont huit €lectrons sur leur couche externe (sauf 1’hélium, qui n’en possede
que deux), ce qui leur confére une grande stabilité. Ils présentent donc une réactivité chimique
trés faible. Par contre, tous les autres ¢léments ne disposent pas de huit électrons sur leur couche
externe et tendent donc a former des molécules afin d’atteindre une configuration €lectronique
similaire a celle des gaz rares. Les atomes partagent autant de doublets d’électrons qu’il est
nécessaire pour entourer leur couche externe de quatre doublets, c’est-a-dire pour compléter un
octet.

La régle de l'octet permet d'expliquer, par exemple, la formation du trifluorure d'azote NFs:
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/N : [He] 2523p% o N[ ® oF : [He] 25?3p° |Fa
L]

e - - -
[0 [[EET IF
(] (T

La régle de I’octet ne s’applique pas aux atomes d’hydrogene et d’hélium, situés dans la

premiere période. Ces atomes ne cherchent pas a compléter un octet, mais a entourer leur couche

externe d’un seul doublet pour obtenir la configuration 1s>. On parle alors de la régle du duet.

Par exemple, pour la molécule H> : la configuration ¢lectronique d’un atome d’hydrogene est :
1H: 18!

!

La notation de Lewis pour la molécule H» est schématisée comme suit :

o — v

Les deux électrons partagés aident chaque atome d'hydrogéne a atteindre la configuration du
gaz noble I'hélium.
6.2.3. Exception a la régle de ’octet

Le béryllium, possédant deux électrons de valence, ne peut former que deux liaisons, ce
qui limite le nombre d’électrons qui I’entourent a quatre au maximum (soit deux doublets
d’¢lectrons). Son octet est donc incomplet. De méme, le bore, avec ses trois électrons de
valence, ne peut établir que trois liaisons, ce qui lui permet d’étre entouré de seulement six

¢lectrons au maximum (soit trois doublets).

IFI
_ 1 _ IC (—Be —CTI
|E_§_E| — = C_f

Dans le cas de PCUs, le phosphore doit atteindre un état excité afin de disposer de cinq électrons

célibataires. Cela se produit par le transfert d’un €lectron de la sous-couche 3s vers une orbitale
3d.
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15P*:[Ne]3s!3p33d!

N ip-

Les cinq électrons disponibles vont maintenant établir chacun une liaison avec un atome de

chlore.
1CLl
oo
\P—Cm
.71 =
\C?l
- 1CLI

6.3. Liaison covalente

Le modele de liaison chimique le plus simple a été proposé par Gilbert N. Lewis. Bien
avant ’avénement de la mécanique quantique, ce physico-chimiste américain suggéra que la
liaison covalente dans les molécules ou les ions polyatomiques résulte du partage d’une ou
plusieurs paires d’¢électrons de valence, les électrons de cceur étant trop fortement liés au noyau
pour participer a la liaison. Comme nous I’avons vu précédemment, chaque orbitale de valence
occupée peut contenir soit une paire d’électrons, soit un €lectron célibataire. Ainsi, il existe
deux fagons de constituer la ou les paires d’¢électrons partagées entre deux atomes A et B :

e Liaison covalente simple

Chaque atome fournit un électron célibataire pour former une liaison. Par exemple, dans
la molécule de Cl, les deux électrons célibataires des atomes de chlore s’associent pour créer

une liaison covalente simple :

Doublet liant

CCiNel3s23p° [N | [N 4]} _ _
IQE_-—-(_:‘{J_I

17CC ;[Ne] 3s%3p° N H Hl f '\f
Doublets

non liants

Le doublet liant est celui impliqué dans la liaison, ceux qui ne participent pas sont dit libres ou

non liants.
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e Liaison de coordination (anciennement dite liaison dative)
Lorsqu'un atome fournit deux électrons a un autre atome qui présente une lacune électronique,
on parle de liaison de coordination. Exemple : D’apres les formules de Lewis de BF3 et NH3,
on en deéduit que NH3z donne son doublet libre a BF; pour former la molécule de borazane

NH;BF;.

H IFI i |F|
[ —
I

1'1 IFI H |F|

e Liaisons multiples
Deux atomes peuvent se lier par plusieurs liaisons simultanées. Pour le diazote (N>) les atomes

sont liés par une triple liaison (trois doublets d’¢électrons)

N : [He] 2s22p3 N M ETE] INESNI

/N : [He] 2s22p? N A4 |}]| Trpleliaison

6.4. La valence d’un atome

La valence d’un ¢lément chimique se définit comme le nombre maximal de liaisons
chimiques (ou doublets liants) qu’il est capable de former. Cette notion dépend directement de
la configuration électronique de ses électrons de valence. En général, un atome cherche a ajuster
sa configuration électronique de manicre a atteindre celle du gaz noble le plus proche, c’est-a-
dire a posséder une couche ¢€lectronique complete.

Les gaz nobles (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn) possédent naturellement une couche de valence
compléte, ce qui les empéche de se lier a d’autres atomes : leur valence est donc nulle. C’est
pourquoi ils se trouvent dans la nature sous forme de gaz monoatomiques. A 1’inverse, certains
¢léments comme ’hydrogene, I’oxygene et le carbone présentent respectivement une valence
d’un, deux et quatre, et sont appelés univalent (ou monovalent), bivalent (ou divalent) et

tétravalent.

6.5. La liaison ionique
On parle de liaison ionique lorsqu’une différence d’électronégativité trés importante

existe entre deux atomes. Dans ce cas, un transfert complet d’un ou de plusieurs électrons
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s’effectue de I’atome le moins électronégatif vers 1’atome le plus électronégatif, entrainant la
formation de deux ions.
Exemple :
Na+++Cll—» Na' + [IC0T

6.6. Polarité des molécules
6.6.1. Molécules diatomiques

La différence d’électronégativité entre deux atomes liés permet de distinguer une liaison
covalente non polaire d’une liaison polaire. Lorsque les atomes sont identiques, leur
¢lectronégativité est la méme : ils se partagent alors équitablement le doublet d’électrons liants,
ce qui donne une liaison covalente non polaire.

Lorsque les atomes possédent des électronégativités différentes, le partage des doublets
d’¢lectrons devient inégal. Les électrons se trouvent alors plus prés du noyau de 1’atome le plus
¢lectronégatif : la liaison formée est dite covalente polaire. Si la différence d’¢électronégativité
devient trés importante, un véritable transfert d’électrons peut se produire de 1’atome le moins
¢électronégatif vers celui qui ’est le plus, entrainant la formation d’une liaison ionique.

Il n’existe pas de limite strictement définie entre les liaisons covalentes et les liaisons ioniques.
Toutefois, certaines reégles permettent généralement de différencier ces deux types de liaisons :
e Si la différence d’¢lectronégativité est inférieure a 0,5, la liaison est covalente non
polaire.
e Sila différence d’¢électronégativité est comprise entre 0,5 et 1,6, la liaison est covalente
polaire.
e Si la différence d’¢lectronégativité est supérieure a 2,0, la liaison est ionique.
e Lorsque la différence d’¢électronégativité est comprise entre 1,7 et 2,0 et qu’un métal
prend part a la liaison, elle est considérée comme ionique.
e Sila liaison s’effectue a partir de non-métaux, elle est covalente polaire.
Dans une liaison covalente non polaire, comme dans la molécule Ha, la charge €lectrique est
répartie de fagon uniforme. Dans une liaison covalente polaire, comme dans HCl, la répartition
du doublet d’¢électrons est inégale : les électrons ont une probabilité plus élevée de se trouver

pres de I’atome de chlore, qui posséde une ¢électronégativité plus élevée (Figure 6.1).

a) . b) T
H H H CJ )

Figure 6.1 : Liaisons covalentes : (a) non polaire ; (b) polaire
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6.6.2. Le pourcentage de caractére ionique
Si les atomes A et B ont des électronégativités différentes, il y a déplacement du nuage

¢lectronique vers I’élément le plus électronégatif (par exemple B) ; d’ou I’apparition de charges

partielles 8" sur A et & sur B. 5 5

Un moment dipolaire ﬁ se forme, orienté par convention, de la charge A d B

positive vers la charge négative. T’
p=qxd=|5xe|lxd (6.1)

L’intensité de la charge q, est liée a la charge partielle o par I’expression suivante :
q=158 xe| (6.2)
La charge élémentaire, e = 1,6x107"° C.
Pour une liaison purement ionique (6=1), le moment dipolaire p sera égal a :
pi = lel xd (6.3)
Le moment dipolaire peut aussi étre exprimé en Debyes (D) :
1D =3,336x107° C.m
Le pourcentage de caractere ionique (% 1) d’une liaison polaire est li¢ a la valeur de 6 :
e Sid=0:laliaison est covalente a 100 % = (% 1) = 100x06 =0 %
e Sid=1:laliaison est ionique a 100 % = (% 1) =100x06 = 100 %

Comme le moment dipolaire réel p,.¢¢; €st exprimé par :

Mreet = |6 X el X d (6.4)
On en déduit :
Wreer |Oxe| X d
S = = 6.5
W lelxd (65)
Le pourcentage ionique est égale a :
(%) = 100 x & = ”Léel x 100 (6.6)
i

6.7. Une méthode d’écriture des structures de Lewis
Dans ce qui suit, nous présenterons les étapes générales permettant de déterminer la
structure de Lewis d’une molécule :
1. Identifier I’atome central : il s’agit en général de celui qui est le moins €lectronégatif et
capable de former le plus grand nombre de liaisons.
2. Ecrire la structure squelettique de la molécule en utilisant les symboles des différents
atomes.

3. Déterminer le nombre des électrons de valence de 1’atome central.
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4. Représenter les électrons de valence de chaque atome du composé en respectant leur
configuration €lectronique, c’est-a-dire en indiquant les €lectrons célibataires ainsi que
les doublets d’¢lectrons.

5. Relier les atomes de maniére a éliminer les électrons célibataires, sauf dans le cas ou la

molécule posséde un nombre impair d’électrons.

6.8. Limite du modéle de Lewis : mésomérie ou résonance
Dans certains cas, le modele de Lewis ne permet pas une description correcte des
liaisons. Considérons par exemple le trioxygene (ou ozone). Il existe deux représentations de

Lewis possibles pour la molécule, suggérant une différence entre les deux liaisons O-O :

® ®
, = =0 OJ N
OL=0—0l l0—0=0,

L’expérience montre que les deux liaisons sont identiques, présentant un caractere intermédiaire
entre une liaison simple et une liaison double. Il a donc été nécessaire d’introduire un nouveau
concept pour décrire de telles molécules : la mésomérie.

La méthode de mésomérie (ou méthode de résonance) consiste a prendre en compte I’ensemble
des formules équivalentes décrivant une méme molécule. Ces représentations, appelées

formules limites, formes mésomeres ou encore structures de résonance, n’ont pas de réalité

physique isolée et doivent €tre considérées collectivement. Comme I’illustre le cas de la
molécule d’ozone, la structure réelle correspond en quelque sorte & une moyenne de ces

différentes formes mésomeres. La résonance est notée a 1’aide d’une double fléche :

0 —%-a@ > ®|6—%)—o\
N = - -

6.9. La théorie VSEPR
En 1957, le chimiste canadien R. J. Gillespie a élaboré la théorie VSEPR (Valence Shell

Electron Pair Repulsion), ¢’est-a-dire la répulsion des paires d’électrons de valence autour de
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I’atome central. A partir de ’analyse de la structure de Lewis, cette
méthode permet de prédire la géométrie des molécules ou des ions simples.
Elle s’applique aussi bien aux molécules qu’aux ions.

Les régles de Gillespie reposent sur des considérations
électrostatiques. Elles stipulent que, pour un atome A donné, toutes les
paires é€lectroniques, qu’elles soient liantes, non liantes ou méme des

¢électrons célibataires, s’organisent de maniére a minimiser les répulsions

¢lectrostatiques.

La formule VSEPR du composé étudié s’écrit alors de la fagon
Ronald James Gillespie (1924 —2021)

suivante : AXE Chimiste canadien
d’origine britanique

On note :

A pour I’atome central

X pour les liaisons provenant des paires de valence, leur nombre étant n (une liaison
multiple étant considérée comme une seule liaison)

E pour les paires électroniques non liantes, dont le nombre est m.
Selon la valeur de n + m, la molécule adoptera une géométrie correspondante : linéaire si n +
m = 2, triangulaire équilatérale si n + m = 3 tétraédrique si n + m = 4, et ainsi de suite.
Tableau 6.2 : Disposition des doublets d’électrons selon la méthode VSEPR

Nombre de Forme

doublets géométrique
d’électrons de la molécule

Linéaire 1300 w
2 AX: i A £ BeCl(,

Disposition géométrique Exemple
desdoublets d’électrons

Triangulaire “~
S Vi
3 A . -
@ BF;
‘\ 109.5°
A Tétraédrique Ay
AX4

CH,4
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Les molécules dont 1’atome central possede plus de quatre liaisons sont rares, mais elles
existent :
o AXs5, AXJE, AXGE>, ...

Ces molécules ont la forme d’une bipyramide a base triangulaire, un exemple de molécule de
type AX; est le pentachlorure de phosphore (PCls). L'atome central (P dans ce cas) se trouve au
centre de la base triangulaire commune, les trois atomes de chlore situés dans le plan du triangle
sont en positions équatoriales, les deux autres situés de part et d’autre du triangle sont en
positions axiales. L angle formé par les deux liaisons équatoriales est de 120°, celui formé par

une liaison axiale et une liaison équatoriale est de 90°.

90°
&)
’A — _@

120°

Figure 6.2 : Géométrie de la molécule PC{s

® AX@ AX5E, AX4E2,
Ces molécules ont une forme octaédrique et les angles sont tous de 90°. L hexafluorure de

soufre (SFs) est un exemple de molécule de type 4Xs.

Figure 6.3 : Géomeétrie de la molécule SF

6.10. Polarité des molécules a plus de deux atomes

Pour les molécules composées de plus de deux atomes, il est important de tenir compte de
leur géométrie. Par exemple, la molécule H-O, de géométrie angulaire (I’angle H—O—H est
de 105°), est polaire. Les liaisons O—H étant polaires, deux dipdles se forment et, lorsqu’ils

sont combinés vectoriellement dans 1’espace, ils ne s’annulent pas.
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Y SN

-

(38

Moment dipolaire résultant

Figure 6.4 : Représentation schématique des dipéles dans la molécule H,O

Dans le cas de la molécule CO-, bien qu’elle comporte deux liaisons covalentes polaires,
elle reste non polaire. Les deux moments dipolaires ont la méme intensité, mais comme ils sont
orientés en sens opposé, leurs effets se compensent.

I0=C=0I

—— ——]

La molécule ne s’orientera pas lorsqu’elle est soumise a un champ électrique, car son moment
dipolaire résultant est nul, ce qui la rend non polaire. Ces deux exemples illustrent clairement
que la géométrie de la molécule est un facteur essentiel pour déterminer sa polarité. En général,
les molécules de type AX>, AX3 AXs AXs et AXs, présentant une géométrie parfaitement

symétrique, sont non polaires.

6.11. L’hybridation des orbitales atomiques
La théorie VSEPR est une approche qualitative, fondée sur 1’expérience, développée a

partir de la théorie de Lewis. En se basant sur I’équation de Schrodinger et sur la théorie de la
liaison de valence, Pauling a proposé en 1931 la théorie de I’hybridation des orbitales atomiques
(OA). Cette théorie permet de prédire les valeurs des angles de liaison en fournissant une
explication mathématique
Lorsqu’on combine un certain nombre d’orbitales atomiques (OA), on obtient un nombre égal
d’orbitales hybrides (OH). Chaque OH est équivalente aux autres, mais orientée dans une
direction différente. On distingue les hybridations sp, sp?, sp?, sp’d et sp3d-.
6.11.1. Hybridation sp : exemple la molécule BeF >

D’apres le modele VSEPR, la molécule BeF» est linéaire avec deux liaisons Be—F

identiques, en accord avec l'expérience.

0-0~C

Figure 6.5 : Géométrie de la molécule BeF,
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Pour expliquer la formation de cette molécule selon la théorie de I’hybridation, nous allons
examiner les électrons de valence des atomes de fluor (F) et de béryllium (Be).

Tableau 6.3 : Configurations électroniques de oF et 4Be

Atomes oF 4Be

295 2
Configuration ¢électronique [He] 2573p [He] 2s

Electrons de valence
représentés dans les cases ] * ] J
quantiques

L’¢électron célibataire de 1’orbitale p de I’atome de fluor (£) peut s’apparier avec un ¢électron
célibataire de I’atome de béryllium (Be) pour former une liaison covalente polaire. A 1’état
fondamental, ’atome de Be n’a pas suffisamment d’¢lectrons non appariés pour se lier aux deux
atomes de F. Toutefois, a I’état excité, un électron 2s peut passer dans une orbitale 2p, ce qui
donne a Be deux électrons non appariés. L’atome de Be peut alors subir une hybridation,

formant ainsi deux orbitales hybrides sp capables de créer deux liaisons.

II' IID] Hybridation sp dans Be mﬂ ED
sp2p

2512p!

o o00—°9®
>@®

10ADp 10ADp 20Hsp

Les grands lobes
des deux OH sp

Figure 6.6 : Formation des orbitales hybrides sp

Chaque nouvelle orbitale posseéde deux lobes, mais contrairement aux orbitales p, un lobe est
beaucoup plus volumineux que 1’autre. Les deux OH sp ainsi formées ont une forme identique,
et leurs grands lobes sont orientés dans des directions opposées. Une seule des orbitales 2p de
Be est impliquée dans I’hybridation ; les deux autres orbitales 2p restent non hybridées et
vacantes. Les €lectrons des OH sp peuvent alors former des liaisons avec les deux atomes de
fluor, comme illustré sur la figure (6.7).
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¢ 2 B

Figure 6.7 : Formation des deux liaisons équivalentes Be—F dans la molécule BeF

Comme les OH sp sont équivalentes mais orientées dans des directions opposées, BeF2 posséde
deux liaisons identiques et adopte une géométrie lin€aire. Pour simplifier I’illustration, les deux
autres orbitales p de valence de chaque atome de fluor, contenant chacune une paire d’électrons
non liants, ne sont pas représentées sur la figure 6.7.

6.11.2. Hybridation sp? : exemple la molécule BF3

D’apres le modéle VSEPR, la molécule BF'3 a une géométrie trigonale plane :

.

Figure 6.8 : Géométrie de la molécule BF3

Tableau 6.4 : Configurations électroniques de ;B et oF

Atomes sB oF

Configuration électronique 1s%2s%2p! 1522s%2p°

FElectrons de valence sous

h

forme de cases quantiques ‘ Jy

A I’état fondamental, I’atome de bore (B) possede trois électrons de valence : deux appariés et
un célibataire. A 1’état excité, B présente trois €lectrons non appariés : un dans I’orbitale 2s et
deux dans les orbitales 2p. Le mélange de 1’orbitale 2s avec deux des orbitales 2p permet ainsi

de former trois orbitales hybrides sp? équivalentes.

1 N Hybridation sp? dalsz ? ? 1

2s12p? sp2p
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Les trois OA sp? sont situées dans le méme plan, a 120° les unes des autres (figure 6.9).

.................

Figure 6.9: Formation des orbitales hybrides sp*

Chaque liaison B—F est formée par le chevauchement d’une OH sp? du bore avec une orbitale
2p du fluor. Sur la figure 6.10, les trois orbitales sp? du bore sont représentées en omettant les
petits lobes dirigés vers le centre de la structure, car ils ne participent pas au recouvrement. La
molécule BF; est trigonale plane, avec tous les angles F—B—F égaux a 120°. Ce résultat est

en accord avec les données expérimentales et les prévisions de la théorie VSEPR.

Figure 6.10 : Formation des trois liaisons équivalentes B—F dans la molécule BF;
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6.11.3. Hybridation sp’? : exemple la molécule CHy

Considérons la molécule CH: : selon le modele VSEPR, une molécule de type AX+ adopte

une géométrie tétraédrique.

Figure 6.11 : Géométrie de la molécule CH

L’atome de carbone posseéde six électrons de valence, dont quatre sont appariés et deux sont

célibataires. Par conséquent, dans son état fondamental, il ne peut former que deux liaisons avec
des atomes d’hydrogene.

Tableau 6.5 : Configurations électroniques de ¢C et |H

Atomes 6C 1H
Configuration électronique 1s%2s%2p? 1s!

FElectrons de valence sous

forme de cases quantiques m m

Afin de former les quatre liaisons C—H du méthane, un électron de 1’orbitale 2s du carbone

doit étre promu vers une orbitale 2p, ce qui correspond a 1’état excité du carbone :

f f f f Hybridation sp* dans C

-~ LIttt

2502p° OH sp?
9 o® i
o
10AS 30AD
40H sp?

Figure 6.12 : Formation des OH sp’
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L’OA 2s se combine avec les trois orbitales 2p pour donner quatre OH sp* équivalentes sur le
carbone. Comme I’illustre la figure 6.13, ces quatre orbitales sp? sont orientées vers les sommets
d’un tétra¢dre régulier. La molécule de CH. adopte donc une géométrie tétraédrique, avec des

angles H—C—H de 109,5° chacun.

Figure 6.13 : Formation des quatre liaisons équivalentes C—H dans la molécule CH,

I1 existe une forte analogie entre la théorie de 1I’hybridation et la régle de I’octet. Quel que soit
le type d’hybridation, un atome possédant une orbitale s et trois orbitales p dispose toujours de
quatre OH, capables d’accueillir au total huit électrons. Pour les éléments de la deuxiéme
période du tableau périodique, huit électrons représentent le maximum que peut contenir la
couche de valence. C’est pourquoi ces éléments respectent généralement la regle de 1’octet.
6.11.4. Orbitales hybrides mettant en jeu les orbitales d

Pour un atome appartenant a la troisiéme période ou au-dela, il n’est pas toujours possible
d’expliquer la géométrie moléculaire en considérant uniquement 1’hybridation des orbitales s
et p. Pour comprendre la formation de molécules aux géométries bipyramidale trigonale ou
octaédrique, il est nécessaire d’inclure les orbitales d dans le mod¢le d’hybridation.
Dans ce type de molécules, un méme atome peut utiliser une ou plusieurs orbitales 3d, en plus
des orbitales 3s et 3p, pour former des OH. Dans ces cas, la régle de I’octet n’est pas respectée.
Nous examinerons des exemples concrets montrant la participation des orbitales 3d a
I’hybridation. Prenons I’exemple de la molécule PC{s, dont la géométrie moléculaire est celle
d’une bipyramide a base triangulaire. Pour décrire correctement les liaisons dans PC¢s, il faut

considérer cinq OH.

[ JF ? A
3s 3p 3d
A 1’état excité, le phosphore posséde cing électrons célibataires : un dans I’orbitale s, trois dans

les orbitales p et un dans une orbitale d :
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| EIEEEE
3s 3p 3d
La géométrie des OH sp’d est bipyramidale a base triangulaire (figure 6.14).

Figure 6.14 : Formation des orbitales hybrides sp*d dans la molécule PC(s

Pour former la molécule PC¢s, les cinq €lectrons célibataires du phosphore se lient chacun a un
¢lectron célibataire de chacun des cing atomes de chlore.

Considérons maintenant la molécule SFs, qui posséde également une couche de valence
étendue. Pour décrire sa géométrie octaédrique, I’atome central de soufre doit disposer de six
OH pour former les liaisons avec les six atomes de fluor.

A I’état fondamental, 1’atome S posseéde 6 €lectrons de valence, 4 appariés et 2 non appariés :

A EERE:
3s 3p 3d
A T'état excité, S aura 6 ¢lectrons non appariés, 1 dans l'orbitale s, 3 dans 'orbitale p et 2 dans

I’orbitale d :
[ 1 YN f T

3s 3p 3d

Les six OH sp’d? de I’atome central de soufre sont représentées dans la figure 6.15. Chacun des
six électrons célibataires du soufre s’apparie alors avec un électron célibataire de chacun des

six atomes de fluor pour former la molécule SFs.

Figure 6.15 : Formation des orbitales hybrides sp>d’ dans la molécule SF
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En résumé, la théorie de I’hybridation constitue une extension des théories de Lewis et
VSEPR. Pour déterminer I’état d’hybridation approprié de I’atome central d’une molécule, il
convient de suivre les étapes suivantes :

1. Déterminer la structure de Lewis de la molécule.

2. Prédire la disposition générale des paires d'électrons (paires liantes et non liantes) a
l'aide du modele VSEPR.

3. Déduire I'hnybridation de I'atome central en faisant correspondre l'arrangement des paires

d'électrons a ceux des OH.

6.12. Les molécules a liaisons multiples
Dans les liaisons covalentes que nous avons étudiées jusqu’a présent, la densité

¢lectronique est concentrée le long de la ligne joignant les noyaux, appelée axe internucléaire.
Cette densité passe par le centre de la région de chevauchement, formant un type de liaison
covalente appelé liaison sigma (o). Parmi les exemples de formation de liaisons sigma, on peut
citer :

e Le chevauchement de deux orbitales s, une de chaque atome H dans la molécule H>.

e Le chevauchement d'une orbitale s de I’atome H et d'une orbitale p de I’atome C¢ dans

la molécule HC¢.

e Le chevauchement de deux orbitales p, une de chaque atome C¢ dans la molécule C¢>.
Pour décrire les liaisons multiples, il faut prendre en compte un second type de liaison, résultant
du recouvrement de deux orbitales p orientées perpendiculairement a 1’axe internucléaire. Ce
chevauchement latéral des orbitales p donne naissance a ce que 1’on appelle une liaison pi (7).
Dans la plupart des cas, les liaisons simples sont des liaisons 6. Une double liaison est constituée
d’une liaison ¢ et d’une liaison 7, tandis qu’une triple liaison comprend une liaison ¢ et deux
liaisons 7. Par exemple, dans la molécule de formaldéhyde, les deux liaisons C—H sont des

liaisons o, et la double liaison C=0 est composée d’une liaison ¢ et d’une liaison .

H«
C=0,
H Une liaison o et

une liaison 7

Une liaison 7 est une liaison dans laquelle les régions de chevauchement se trouvent au-dessus
et en dessous de 1’axe internucléaire. Contrairement a une liaison o, la densité électronique dans

une liaison 7 n’est pas concentrée le long de 1’axe internucléaire.
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Liaison «

Liaison o

PN
b

T

Axe
internucléaire

Figure 6.16 : Comparaison entre les liaisons o et w

L’orientation latérale des orbitales p dans une liaison © entraine un chevauchement moins
efficace. Par conséquent, les liaisons @ sont généralement plus faibles que les liaisons .
Considérons 1’éthyléne (C:H.), qui possede une double liaison. Les trois angles de liaison
autour de chaque atome de carbone sont d’environ 120°, ce qui indique que chaque carbone
utilise des orbitales hybrides sp? pour former des liaisons ¢ avec 1’autre carbone et avec les
atomes d’hydrogéne. Chaque orbitale hybride sp? d’un atome de carbone contient un électron. La
figure 6.17 illustre la formation de la liaison C—Cs, issue du chevauchement de deux orbitales sp? une
sur chaque carbone. Deux électrons participent a cette liaison. Ensuite, les liaisons C—H, se forment
par le chevauchement des orbitales sp? restantes de chaque carbone avec les orbitales 1s des atomes
d’hydrogéne. Ces orbitales peuvent également se chevaucher latéralement entre elles, comme le montre
la figure. La densité électronique résultante se situe au-dessus et en dessous de I’axe de la liaison
C—C, formant ainsi une liaison . Par conséquent, la double liaison C=C de 1’éthylene est

constituée d’une liaison ¢ et d’une liaison 7.

Liaison C—Cg

Liaison C—H,

Orbitales non Liaison C—C,,
hybrides 2p

Figure 6.17 : Liaisons o et wdans l'éthyléne

120



Chapitre 6 Liaisons chimiques

6.13. La théorie des orbitales moléculaires

Il n’est pas toujours possible de représenter certaines liaisons chimiques a I’aide du
modele de Lewis. Pour expliquer le comportement de ces molécules aux propriétés
particulieres, on utilise la théorie des orbitales moléculaires (OM). Ces orbitales correspondent
a des fonctions mathématiques qui décrivent les régions d’une molécule ou la probabilité¢ de
présence des électrons est la plus élevée. Les OM sont obtenues en combinant de maniére
appropriée les OA des atomes constituant la molécule. La méthode qui permet de construire ces
OM a partir des OA est appelée Combinaison Linéaire des Orbitales Atomiques (CLOA).
6.13.1. Diagramme d’énergie des orbitales moléculaires

La répartition des électrons de la molécule dans les OM obéit aux mémes régles que pour
les orbitales atomiques OA :
o Les¢électrons occupent d’abord les niveaux d’énergie les plus bas (remplissage par ordre
croissant d’énergie).
e Chaque OM peut accueillir au maximum deux électrons.
o Lorsque plusieurs OM possédent la méme énergie, les électrons s’y placent d’abord
individuellement avant de s’apparier.
Cela peut étre visualisé a I’aide du diagramme des niveaux d’énergie des OM présenté ci-apres.
Comme I’illustre la figure 6.18, la combinaison des deux OA 1s de chaque atome d‘hydrogene
conduit a la formation d‘une OM liante, o1s, qui correspond a un niveau d’énergie inférieur a

celui des OA isolées qui forme une OM antiliante c*.

A
*
015

[
s

Atome H MoléculeH, AtomeH

Figure 6.18 : Le diagramme énergétique de la molécule H;
Cela a pour conséquence de concentrer la densité électronique dans la région de I’espace située

entre les deux noyaux atomiques, ce qui traduit une forte probabilité de présence des électrons,

ou une densité de charge €lectronique ¢levée, entre les atomes liés.
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A titre de remarque, par convention, les orbitales sont notées ¢ ou m, et une étoile (* ) en exposant
est utilisée pour désigner les orbitales antiliantes, dont I’énergie AE est supérieure a celle des
orbitales liantes AE.
6.13.2. L’indice de liaison (ou ordre de liaison)

Les ¢lectrons présents dans les OM liantes renforcent la liaison entre les atomes, tandis
que ceux occupant les OM antiliantes 1’affaiblissent. On définit I’indice de liaison n; (également
appelé ordre de liaison) comme la moitié¢ de la différence entre le nombre d’¢lectrons liants n

et le nombre d’¢électrons antiliants n *. Il se calcule selon la relation (6.7) :

n = %(n - n*) (6.7)

Plus I’ordre de liaison est €levé, plus la liaison chimique est forte et plus la molécule obtenue
est stable. Un ordre de liaison égal a 0 signifie que la molécule n’est pas plus stable que les
atomes séparés ; sa formation n’est donc pas favorisée. Cette grandeur correspond, de maniére
utile, au nombre de liaisons tel que défini dans la représentation de Lewis. A noter que les
¢lectrons situés dans des orbitales non liantes n’interviennent pas dans le calcul de I’ordre de

liaison. Dans le cas de Hy :

1
n==-2-0)=1
=520
On constate que la théorie des OM conduit au méme résultat que le modele de Lewis pour la
molécule H: : la formation d’une liaison covalente simple. Cela montre que, bien que fondées

sur des approches différentes, les deux descriptions aboutissent a la méme conclusion.

6.14. Les molécules diatomiques homonucléaires des éléments de la deuxiéme période

Pour les molécules diatomiques homonucléaires A> formées a partir des deux premiers
¢léments de la deuxiéme période, le lithium et le béryllium, le diagramme des OM est analogue
a celui des molécules issues des €léments de la premiere période. On commence par remplir
enticrement les OM o15 et 6*15, puis on s’intéresse aux OM issues des OA de la couche de
valence, c’est-a-dire les orbitales 2s. La combinaison de ces OA conduit a un autre doublet
d’OM, o35 et 6*25, dont I’énergie est plus élevée que celle des OM issues de la premiére couche.
A partir du troisiéme élément de la deuxiéme période du tableau périodique, la formation de la
liaison fait également intervenir les orbitales p. Les orbitales moléculaires résultent alors de la
combinaison des orbitales atomiques 2p. Or, chaque combinaison de deux OA génére deux OM

; ainsi, les trois orbitales atomiques 2p produisent au total six orbitales moléculaires.
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Atomeli MoléculeLi; AtomelLi

Figure 6.19 : Diagramme des niveaux d’énergie des OM pour la molécule Li;

De plus, chaque paire d’OM comprend une orbitale liante, dont le niveau d’énergie est inférieur
a celui des OA isolées, et une orbitale antiliante, dont 1’énergie est supérieure a celle des OA
isolées. La figure 6.20 illustre le diagramme général des OM pour les molécules diatomiques
Liz, Bez, B2, C2 et N2. Pour simplifier la présentation, les orbitales o1s ot 6*1s n’y sont pas
représentées.

On observe que, pour ces molécules, les orbitales 1o, ont une énergie inférieure a celle de op.
Pour les molécules O, F: et Ne:, c’est I’orbital o2 qui se situe a une énergie inférieure a celle

des orbitales m2, (figure 6.21).

r

A

Figure 6.21 : Diagramme des niveaux d’énergie des OM pour O3, F;, Ne;

123



Chapitre 6 Liaisons chimiques

La configuration électronique des OM s’écrit de la méme maniere que celle des OA. Les
¢lectrons occupent progressivement les OM selon I’ordre croissant de leur énergie. Le nombre
d’OM reste toujours égal au nombre d’OA ayant participé a la combinaison. Le principe

d’exclusion de Pauli et la regle de Hund s’appliquent également lors du remplissage des OM.

6.15. Diamagnétisme et paramagnétisme

Les ¢lectrons se comportent comme de petits aimants et, selon leur disposition, ils
conferent différentes propriétés magnétiques a la matiere. Lorsque tous les électrons d’une
molécule sont appariés, les moments magnétiques s’annulent par paires. La substance ne
possede alors pas de moment magnétique permanent et est dite diamagnétique. Lorsqu’elle est
placée dans un champ magnétique extérieur, elle est repoussée par les pdles de I’aimant.
A T’inverse, les molécules comportant des électrons célibataires (non appariés) présentent un
moment magnétique non nul et sont dites paramagnétiques. Lorsqu’elles sont placées dans un
champ magnétique extérieur, ces molécules sont attirées par les poles de 1’aimant. L unité
couramment utilisée pour exprimer le moment magnétique est le magnéton de Bohr. Le moment
magnétique d’une molécule paramagnétique possédant n électrons célibataires peut étre estimé
a I’aide de la formule suivante :

pp = n(n + 2)1/? (6.8)

n étant le nombre d’¢lectrons célibataires.
6.15.1. Application a la molécule O:

Pour établir le diagramme des niveaux d’énergie des OM d’une molécule composée de
deux atomes d’oxygeéne, nous allons répartir les 12 €lectrons de valence dans les OM. Nous
veillerons a remplir d’abord les orbitales les moins énergétiques, en ajoutant un électron a la

fois dans les orbitales de méme énergie avant de procéder a leur appariement (figure 6.22).

A

Atome O Molécule O, Atome O

Figure 6.22 : Diagramme des niveaux énergétiques des OM obtenues par la formation de la
molécule d’oxygene a partir des OA des deux atomes d’oxygéne
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En suivant I’ordre croissant d’énergie des OM, la configuration électronique de la molécule
d’oxygene (O2) dans son état fondamental s’écrit comme suit :

b U ) U U f USRI LR 1S

Ois 0-15=I= G2 G?sﬂ: Op Tp n?pﬂ:

L’indice ou bien I’ordre de liaison est donc :
1
n = > 8—4)=2

Il en résulte une double liaison entre les deux atomes d’oxygene. De plus, la présence de
deux électrons non appariés dans les OM 7*;, indique que la molécule O: est paramagnétique,
ce qui a été confirmé expérimentalement.

6.15.2. L’ionisation des molécules
Comme pour les atomes isolés, les molécules peuvent également étre ionisées, c’est-a-
dire qu’on peut leur retirer ou leur ajouter des électrons. Cette ionisation entraine des
modifications de 1’énergie et de la longueur de la liaison. L’effet de 1’ionisation dépend de la
nature de I’OM de 1’¢lectron retiré ou ajouté : si ’OM est liante ou non liante, elle déterminera
I’influence sur la liaison.
« Sion ajoute un électron dans une OM liante :
» L’anion obtenu est plus stable que la molécule neutre initiale.
» L’indice de liaison augmente d'une demi liaison.
» L’énergie de la liaison augmente.
» La longueur de la liaison diminue.
e Sion ajoute un électron dans une OM anti- liante :
» L’anion obtenu est moins stable que la molécule neutre initiale.
» L’indice de liaison diminue d'une demi liaison.
» L’énergie de la liaison diminue.
» La longueur de la liaison augmente.
¢ Sion enléve un électron d’une OM liante :
> Le cation obtenu est moins stable que la molécule neutre initiale.
» L’indice de liaison diminue d'une demi liaison.
» L’énergie de la liaison diminue.
» La longueur de la liaison augmente.
e Sion enléve un électron d’une OM anti- liante :

» Le cation obtenu est plus stable que la molécule neutre initiale.
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» L’indice de liaison augmente d'une demi liaison.
» L’¢énergie de la liaison augmente.

» La longueur de la liaison diminue.
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Exercices avec solutions
Exercice 6.1

Représenter la structure de Lewis du dichlorure de soufre (SCI2), un liquide rouge fumant
employé dans la fabrication d’insecticides. Les numéros atomiques du soufre et du chlore sont
Z(Cl)=17; Z(S) = 16.
Solution
Ecrivons la structure de Lewis des atomes qui constituent la molécule la molécule :

165 [Ne]3s?3p?

S
Cl [Ne3s?3p’ 1CLs

L’atome de soufre va mettre en commun ses deux électrons célibataires avec les électrons

célibataires de deux atomes de chlore, formant ainsi des liaisons covalentes.
ICL — S —Ctl

Dans la molécule SCC>, chaque atome de chlore (CC ) et le soufre (S) sont entourés de huit

¢lectrons, respectant ainsi la régle de I’octet pour les trois atomes.

Exercice 6.2

Représenter la molécule de nitrure de magnésium (MgsN-) en utilisant la notation de
Lewis. Les numéros atomiques du magnésium et de 1’azote sont respectivement :

Mg (Z=12) ; N (Z=7).

Solution

Les configurations électroniques du magnésium et de 1’azote sont :

12Mg: [Ne] 3s? ; 7N: [He] 3s%3p°

Pour former la molécule MgzN, trois atomes de magnésium vont céder leurs électrons de

valence aux deux atomes d’azote :
(7 )R
T
Mg / Mg » Mg

3Mge +2°N® — - 3Mg? +2[INI
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Exercice 6.3
Ordonner ces liaisons en fonction de 1’augmentation de leur polarité :
H-Ct; K-F; C{-F
Les valeurs d’électronégativité des atomes H, C{, K et F sont respectivement : 2,1 ; 3 ; 2 et 4.
Solution
Pour les trois liaisons données, la différence d’électronégativité Ay est :
Ay(H-CC) = x(Ct) - x(H)=3-2,1=0,9
A(K—F) = 1(F) - 1(K) = 4-2 =2
Ay(CL-F)=x(F) - x(Ct)=4-3=1
Plus I’écart d’¢électronégativité est grand plus la polarité est importante, Ainsi nous avons :
H-Ct < Ct-F < K-F
Exercice 6.4
Ecrire la structure de Lewis de la molécule NF;. Les électronégativités de N et F sont
respectivement : 3 et 4.
Solution

e Configurations €lectroniques de N et F :
el 2s3p® (W[ H 4]
oF : [He] 2s%3p’ H H N *

e [’atome central est I’azote, car il est le moins électronégatif.

e Chacun des trois atomes de fluor a sept électrons de valence, trois doublets et un électron

célibataire. Unissons les atomes de fagon a ce qu’il ne reste pas d’électrons célibataires.
IF1
Tous les atomes respectent la régle de 1’octet.
Exercice 6.5
Prédire si chacune des molécules suivantes a un moment dipolaire :
BF3 5 PF3

Solution

Pour déterminer les dipoles de liaison et leur combinaison afin d’obtenir le moment

dipolaire global, il est nécessaire de connaitre la structure de Lewis et la géométrie VSEPR de

chaque composant.
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e La molécule BF3
L'atome central est le bore, avec 24 ¢électrons de valence (3 pour le bore et 7 pour chaque fluor).
Structure de Lewis de BF3:
IFI
IF—Be=FI
Selon le modele VSEPR, la molécule BF; est de type AX3, avec une géométrie trigonale plane

et des angles de liaisons de 120°.

F
|
N,

Le fluor, plus électronégatif que le bore, rend chaque liaison B—F de la molécule de trifluorure

F

de bore (BFs) polaire, et les trois moments dipolaires de liaison ont la méme intensité.
Cependant, la molécule adopte une géométrie trigonale plane et symétrique, ce qui entraine
I’annulation de ces trois moments dipolaires. Par conséquent, la molécule BFs ne possede pas
de moment dipolaire global.

e La molécule PF3
L'atome central est le phosphore, la structure de Lewis de PF3 :

IEO-O l_) Hfl
fl

D’aprés le modele VSEPR, La molécule PF3 est de type AX3E, c’est une pyramide a base

triangulaire.

Px
F/%\\\\F
F

Le fluor étant plus électronégatif que le bore, chaque liaison P—F dans la molécule est polaire,

et les trois moments dipolaires de liaison sont tous orientés vers le bas.

129



Chapitre 6 Liaisons chimiques

Exercice 6.6
En utilisant le schéma de Lewis et les regles de Gillespie, déterminer la géométrie de I’ion

AlCY.
Solution

Pour définir la géométrie moléculaire, il faut écrire la structure de Lewis, trouver
I’arrangement des paires d’électrons et des liaisons, puis définir la géométrie moléculaire en
fonction des paires de liaisons. La structure de Lewis de ’'ion A€C¥, est :

—1 —

|6l’;l
— I _
lgli-—AIE —Cul

|(2El

Il y a quatre paires d'électrons autour de I'atome central, la disposition des paires d'électrons est

donc tétraédrique, la molécule est de typeAXs. Par conséquent, APC¥, a une géométrie

tétraédrique et les angles CL—A{—C{ sont tous de 109,5°.

@@®
@

L’ion A¢C¥,

Exercice 6.7

Indiquer si la molécule BF3 présente un moment dipolaire et justifier la réponse.

Solution

Le fluore (F) est plus €lectronégatif que le bore (B), chaque liaison B—F dans BF; (trifluorure
de bore) est polaire, et les trois moments dipolaires de liaison sont égaux. La forme trigonale
plane de la molécule entraine 1'annulation des trois moments dipolaires, rendant BF; non

polaire.

T Hp_F

l_iB—F/ \ ‘_iB—F
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Exercice 6.7
Dans la molécule de SO-, I'angle SOS est de 115,2° et la longueur de la liaison S—O est
de 1,43 A. Le moment dipolaire est de 1,59 D.
1. Déterminez les charges portées sur le soufre et les oxygénes dans SO..
2. Calculez le pourcentage ionique de la liaison S—O dans SOs.
Solution
1. Le soufre, plus électronégatif que I'oxygene, porte une charge partielle négative, tandis

que chaque atome d'oxygene a une charge partielle positive.

D’apres la géométrie de la molécule SO, le moment de la liaison S—O peut étre exprimé par
I’équation suivante :

Hoso 1,59 x 3,336 x 1073

— = = 4,896 x 1073°C,
Hso 2cos(8/2) 2c0s (ﬁ) 896 x 1077C.m
2

Expression du moment dipolaire réel u,, :
Hso = |Oxe|xd
On en déduit :

4,896 x 1030
bxe=10 = o2 = 3424 X 1070C

Charge portée par chaque atome O :
-8 Xe=-3,42x%x1072°C

Charge portée par I’atome S :
2x8%Xe=6,84x10720C,

2. Pourcentage ionique de la liaison SO :

0, = — X = — X

l

4,896 x 10730
1,6 X 10719 x 1,43 x 10710

(%i) = x 100 = 21,4%
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Exercice 6.8

Indiquer 1’état d’hybridation de I’atome central de la molécules CO
Solution
La structure de Lewis de la molécule CO est :

ICE0I

La liaison triple est constituée d’une liaison o, formée par le recouvrement de deux orbitales sp,
et de deux liaisons 7, résultant du recouvrement latéral d’orbitales 2p. Les doublets non liants
occupent des orbitales sp. Etant donné que la molécule CO ne comporte que deux atomes, sa
géométrie est linéaire.

Doublets libres

Liaison sigma C—0

Liaison pi
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