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AVANT-PROPOS

Ce polycopié de cours et exercices, conforme au programme enseigné, s’adresse aux étudiants
de 1ére année Sciences Techniques (ST) LMD et ingénieur, Maths Techniques Ingénieur (TM),
Sciences de la matiere (SM). Il s'agit d'un travail personnel issu de mon expérience pédagogique
dans le module de structure de la matiere.

Pour que les étudiants comprennent et suivent le programme du premier cycle universitaire,
souvent nouveau pour eux, il est indispensable de rappeler les notions fondamentales de
structure de la matiére (états de la matiere, notion d’atomes et molécules, solutions, etc.).

Ce polycopié s’articule autour de six chapitres :

Le premier chapitre est consacré a la définition des différentes particules fondamentales qui
constituent la matiére, a savoir le proton, le neutron et I’¢lectron. Nous verrons comment ces
particules  s'agencent  pour  former les atomes des divers  éléments.
La représentation symbolique du noyau d’un atome sera détaillée dans le chapitre deux.
Le troisieme chapitre traite de la radioactivité (naturelle et artificielle) et de la stabilité des
noyaux d’éléments. Nous verrons en détail les différents types de radioactivités (a, B et vy),
illustrés par des exemples.

Le quatrieme chapitre aborde les deux modeles de I’atome : mode¢les classiques et modeles
quantiques ou ondulatoires. Dans les premiers, nous étudierons I’aspect de la lumiere (continu
et discontinu), I’effet photoélectrique, le spectre d’émission de I’atome d’hydrogene, le modele
de Rutherford et le modele de Bohr. Dans le second, nous aborderons la dualité onde-corpuscule
et I’hypothese de De Broglie, le principe d’incertitude d’Heisenberg, le modele de Schrodinger,
les nombres quantiques ainsi que la regle de Klechkowski.

Le cinquieme chapitre est dédié aux principes de la classification périodique des éléments
chimiques. Plusieurs points seront traités : les familles d'éléments, les blocs, les propriétés
physiques et chimiques des familles d'éléments, etc.

Le sixiéme chapitre est réservé aux liaisons chimiques : liaison covalente et modéle de Lewis,
liaison covalente dative ou de coordination, liaison ionique, liaison covalente polarisée et

moment dipolaire, la géométrie, et les liaisons dans le modéle quantique.



CHAPITRE I : RAPPEL DES NOTIONS FONDAMENTALES

Introduction :

La chimie est une science qui a pour objet I'étude de la matiere et ses
transformations. La matiére est tout ce qui compose un corps ou un objet ayant une
réalité physique. Elle est composée d'entités microscopiques appelées atomes et
molécules. C'est I'assemblage des atomes et des molécules qui définissent la nature
d'un échantillon de matiere. Exemples : L'air, I'eau, le sable, le bois et les organismes

vivants.

I.1. Etats et caractéristiques macroscopiques des états de la matiére :

En fonction des conditions extérieure (température et pression), une méme substance
peut se présenter sous forme solide, liquide ou gazeuse.

e L’état solide : possede un volume et une forme bien définit (état ordonné, rigide
et microscopique).

e L’état liquide : possede un volume mais aucune forme précise, il prend la forme
de son contenant (état désordonné et incompressible).

e L’état gazeux : ne posséde ni volume ni forme, il prend la forme et le volume de

son contenant (état désordonné et compressible).
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Figure 1.1 : Disposition des particules dans les solides, les liquides et les gaz

I. 2. Changements d’états de la matiére

a- Changements d’états physiques :

Le changement d’état physique est une transformation qui ne change pas la nature de

la substance, il implique simplement un changement dans son état physique.
1
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CHAPITRE I : RAPPEL DES NOTIONS FONDAMENTALES
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Figure 1.2 - Changements d'état physiqu

b- Changements d’états chimiques :

C’est une transformation qui change la nature d’une substance au moyen

d’une réaction chimique. A+B--->C
Exemple : CHs + 202 CO2+ 2H20

|. 3. Notions d’atome, molécule, mole et Nombre d’Avogadro :

I.3.1. L’atome : C’est la plus petite particule de la matiere (H, O..). Les atomes

s’associent pour former une molécule.

1.3.2. Molécule : C’est une union de deux atomes ou plus tel que : CO2, NaCl, Oa.

1.3.3. La mole : Une mole est définit comme étant la quantité de matiére contenue

dans 12 grammes de carbone 2C, elle correspond a un ensemble de Na entités
chimiques identique (atomes, ions, molécules......... ). « Imole =6.023.10% »

1.3.4. Le nombre d’Avogadro Na : Na est une constante appelé¢ nombre d’ Avogadro

qui correspond au nombre d’atome contenus dans 12gramme du carbone %C
(Na=6.023.10%).

1.4. Unité de masse atomique, masse molaire atomique et moléculaire, volume

molaire :

1.4.1. Nombre de mole et d’atome ou molécule :

Le nombre de mole est le rapport entre la masse du composé et sa masse molaire :
m

n=-—
M

Le nombre d’atome ou de molécule est donné par la relation : N =n.Na

IKKOUR Kahina



CHAPITRE I : RAPPEL DES NOTIONS FONDAMENTALES

n : nombre de mole ; m : masse du compose en gramme ; M : masse molaire du

composé en gramme/mol ; N : nombre d’’atome et Na : nombre d’Avogadro.

1.4.2. Unité de masse atomique « uma » :

L’unité de masse atomique u.m.a est définie comme étant la masse de 1/12 de

I’atome de carbone 12.

miz
L 1 e 112 1 1 24

: ma = — X = — —_— = — = — = 1. . =
Oubien:luma = o X—>== =X == ==~ = 1.66.10"""g

1.66.107%"Kg

1.4.3. Masse atomigue ou moléculaire et masse molaire d’un élément :

On appelle masse atomique ou moléculaire la masse d’un atome ou d’une molécule
exprimées en unité de masse atomique (u.m.a). La masse molaire atomique d’un
élément chimique, est la masse d'une mole d'atomes ou de molécules exprimée en
grammes/mole.

Exemple : la masse d’un atome de carbone est 12 fois la masse de 1’'unité de masse
atomique, mc = 12,011 uma = 12,011*1/Na = 12,011*1,66.10%* =
19,93.102%* g.

Les deux masse (atomique et molaire) sont telle que les deux valeurs d’un atome ou

d’une mole exprimée chacune avec sa propre unité sont numériquement égales.
Exemple :
a- 1 atome de carbone a une masse de 12,01115uma et 1mole de carbone a une
masse de :
M=mwuma)*1/Na*Na
M =12,011*1/Na*Na = 12,0119
b- 1 molécule de CO> a une masse de 44,009 uma et 1mole de carbone a une masse
de :
M = 44,009*1/Na*Na = 44,009¢

1.4.4. Loi pondérale : Conservation de la masse (Lavoisier), réaction chimique

Soit la réaction chimique suivante :
aA+bB — cC+dD
Tel que A et B sont les réactifs, C et D sont les produits et a, b, ¢ et d sont les coefficients

steechiométriques. Une réaction chimique doit obéir a la loi de (Lavoisier) de

IKKOUR Kahina



CHAPITRE I : RAPPEL DES NOTIONS FONDAMENTALES

conservation : de masse (la masse des produits doit étre égale a la masse des réactifs) (les
atomes de départ se conservent apres réaction), de charge et matiére.

1.4.6. Aspect qualitatif de la matiére (Corps purs, mélange homogéne et hétérogéne)

La matiére se trouve sous forme de corps purs (simples ou composés) et de mélanges
(homogenes ou hétérogenes). Les corps purs sont caractérises par leurs propriétés physiques
(température de fusion, température d’ébullition, masse volumique, indice de réfraction, etc...)

ou chimiques. lls se subdivisent en deux especes :

Homogénes

Figure I-4 : Classification de la matiére

» Un corps pur est un corps constitué d’une seule sorte d’entité chimique

(atome, ion ou molécule). Exemple : H20, CO..

»  Un corps pur simple est un corps pur constitue d’un seul élément chimique.

Exemple : le dioxygene Oa.

> Un corps pur composé est un corps pur constitue de plusieurs éléments

chimiques. Exemple : CH4

»  Un mélange est formé d’un corps pur auquel est associ€ un ou plusieurs corps

de nature différente. On distingue deux types de mélanges :

a. Mélanges hétérogenes : au sein desquels, on peut distinguer, a I’ceil ou a l'aide d'un
microscope, des parties ayant des aspects différents (deux ou plusieurs phases).

Exemple : mélange eau-huile, sable, eau naturelle non filtrée, etc...

IKKOUR Kahina



CHAPITRE I : RAPPEL DES NOTIONS FONDAMENTALES

b. Mélanges homogenes : qui ont le méme aspect (mémes propriétés) en tous leurs
points et au sein desquels, il est impossible de discerner plusieurs constituants. Ils
forment une seule phase. Exemples : eau salée ou sucrée (solutions), air, acier

(alliages), etc...

huile
eau D
+
Sucre
eau
.‘—
a- Mélange homogene b- Meélange hétérogene

Figure 1-3 : Présentation des mélanges

1.4.7. Méthodes de séparation des constituants d’un mélange et des corps purs composés
La séparation des substances dépend de leur nature (corps pur composé ou mélange ) et des

propriétés physiques ou chimiques mises en jeu.
1- Corps purs composés
Ils ne se séparent que par des transformations chimiques :

e Thermolyse/pyrolyse : décomposition par la chaleur.
e Radiolyse : décomposition par rayonnement.

e Electrolyse : décomposition par courant électrique (ex. eau en Hz et Oz).

Mélanges hétérogenes : les procédés utilisés varient suivant les cas :
e Solide + solide : on utilise principalement : le tamisage (taille), lévigation (densité) la dissolution

sélective (solubilité) et le triage magnétique (solidé magnétique).
e Solide + liquide : on utilise principalement : la filtration et la centrifugation.
e Liquide + liquide non miscibles : on utilise principalement la décantation (différence de densité).

Meélanges homogenes : les procédés utilisés varient suivant les cas :

IKKOUR Kahina



CHAPITRE I : RAPPEL DES NOTIONS FONDAMENTALES

e Liquide + liquide : distillation (températures d’ébullition).
e Solide + liquide : cristallisation (dissolution puis évaporation).

e Gaz: liquéfaction puis distillation, ou adsorption.

1.5. Les solutions soluté, solvant, solution aqueuse, dilution et saturation :

1.5.1. Les solutions en chimie :

Une solution est obtenue par dissolution d’une espece chimique dans un solvant. L espéce
chimique dissoute s’appelle le soluté, tandis que 1’espéce qui fait dissoudre s’appelle

solvant. Une solution est dite aqueuse si le solvant est I’eau.

Exemple :

Dans une solution d’eau salée, le sel constitue le soluté, tandis que 1’eau joue le rdle de

solvant. Une solution est dite saturée quand le solvant ne peut plus dissoudre le soluté.

+‘=

Solvant Soluté Solution

Figure I- 5 : Solution chimique

1.5.2. Aspect quantitatif de la matiére :

Concentration molaire ou molarité : La concentration molaire C d’une espéce chimique en

solution correspond au nombre de moles de cette espéce contenues dans un litre de solution.

L
PV MY
Avec : nj nombre de mole (mol), V : volume en litres (L), Ci ou concentration en mole par litre
(mol.LY).

IKKOUR Kahina



CHAPITRE I : RAPPEL DES NOTIONS FONDAMENTALES

Concentration massigue : La concentration massique (Cm) correspond a la masse de soluté

dissous dans un litre de solution.

Avec : mi masse du soluté i (g), V : volume en litres (L), Cm concentration massique.
Cependant, ces deux expressions de la concentration sont liées entre elles : connaissant 1’une,
il est possible d’en déduire 1’autre.

M. xn,
En effet, M, =M, xn, < C| :# =Cx M.
Molalité : La molalité d’un constituant i est définie comme la quantité de matiere de i rapportée
a la masse de solvant. Son unité est la mole par kilogramme (mol.Kg?) et elle se note

normalement b;.

solvant

Avec n; : quantité de matiére et msowvant : la masse du solvant (Kg).

Concentration normale ou normalité : La normalité N exprime le nombre d’équivalents-

grammes de soluté par litre de solution. L’équivalent-gramme est la quantité de substance
comprenant une mole des particules considérées (H*, OH", €7, etc...). L’unité de la normalité

est eq/L ou eg/mL.

n : m
__ ‘eg—gramme de soluté . _
N = Vv avec: r-]eq—gramme de soluté — M
solvant eg—gramme
M . .
Et: Mo gramme = b ; Meg-gramme : Masse equivalente et M est la masse moléculaire du soluté.

N=C.Z

Z : nombre d’espéce actives (H™ dans le cas d’un acide et OH" dans le cas d’une base, le

nombre de charge pour les sels (exemple, pour NaCL, Z = 1))

Exemple : Calcul de la normalité d’une solution H.SO4 1M.
H2S0s— 2H* + SO42 (Z = 2 et Mizsos = 158 g.mol ™)

IKKOUR Kahina



CHAPITRE I : RAPPEL DES NOTIONS FONDAMENTALES

1.5.3. Les fractions :

a- 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 :

ny _ o
) xZ -
ny +n,

x1 =
n1+n2

En généralisant pour un mélange contenant « i » composés :On notera que pour des mélanges

gazeux, la fraction molaire se note y.

c- La fraction massigue : c’est le pourcentage massique

. — masse 5
Y%massique = ———2<_ 100

masseésolution

Note : lorsqu’on dispose du volume de la solution, on peut le transformer en masse

a ’aide de la densité de la solution.

1.5.4. Densité :

d- Solide-Liguide: 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.

q Pcorps(soul) m/V m  masse d'un certain volume de corps

PH,0 m'/V m’ masse du meme volume d’eau

e- 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/I. Autrement
dit :
I litred’air —  1,293g
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22,4 1 —  Mair
1,293 .22,4
= ~29 9

air
1

mol
Mair est la masse molaire du gaz.

masse d'un volume V du gaz _ Mg,

d = 7 =
gaz masse du volume V d'air Mg,
M
_ gaz
=dgaz = =5

1.5.5. Dilution d’une solution aqueuse :

La dilution d’une solution aqueuse consiste a en diminuer la concentration par ajout
de solvant (eau). La solution initiale de concentration supérieure est appelée solution-
mere. La solution finale de concentration inférieure est appelée solution-fille
(solution diluée).

Lors d’une dilution, il y a conservation de la quantité¢ de matiere de soluté de telle

sorte que 1’on peut écrire : ni=ni = CiVi= CiVs

Avec n : quantité de matiére ; V : volume et C : concentration
i : initial c’est-a-dire relatif a la solution-mere.

f: final ¢’est-a-dire relatif a la solution diluée.

Vi: volume de solution-mere a prélever

Vs. volume de solution diluée correspondant a celui de la fiole jaugeée.
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Exercices d’application

Exercice 1 :

Le sucre de table (saccharose ou disaccharides) de formule chimique Ci12H22011 fait partie des

glucides. On considére 1’oxydation de 2g de sucre au niveau des cellules en produisant de

I’énergie et du gaz carbonique (CO2).

1) Ecrire la réaction d’oxydation de la molécule du sucre.

2) Deéduire les masses du CO; et HoO qui résultent de 1’oxydation compléte du sucre.
3) Evaluer la masse de sucre en nombre de moles et en nombre de molécules.

4) Donner les masses des éléments qui constituent une molécule de sucre.

5) Donner le nombre d’atome de C, O et H présent dans 2g de sucre.

Correction de ’exercice 1 :

1.
2.

Réaction d'oxydation du saccharose : C;,H,,0,; + 120, - 12 CO, + 11 H,0
Calcul des masses de CO, et H,0 produits :

Masse molaire du saccharose : M = 12x 12+ 22X 1+ 11 X 16 = 342 g/mol

Nombre de moles dans 2 g de saccharose : n = &% ~ 0.00585 mol

Masse de CO, produite : m¢y, = 0,00585 X 12 X 44 = 3,09 g
Masse de H,0 produite : my,, = 0,00585 X 11X 18 =1,16 ¢
Nombre de moles et nombre de molécules de sucre : n = 0,00585 mol
N =nx N, = 0,00585 x 6,022 x 1023 = 3,52 x 102! molécules
Masse des éléments dans une molécule de sucre :
me=12x12=144gmy =22x1=22gm, =11x16 = 176 ¢
Nombre d’atomes dans 2 g de sucre :
N, =12 x 3,52 x 1021 = 4,22 x 1022 atomes
Ny = 22 x 3,52 x 102! = 7,74 x 10*2atomes
Ny = 11 x 3,52 x 10?2 = 3,87 x 10?2 atomes

Exercice 2 :

Un mélange est constituer d’oxygene, d’hydrogene et de soufre dont la composition est de 64

g d’oxygene, 3,6138 .1024 atomes d’hydrogene et une mole de soufre.

1- Quel est le nombre de moles d’atomes d’hydrogene et d’oxygeéne

2- On fait réagir ces trois éléments et on obtient H>SO4 selon la réaction :

S(s) + Hz(g) + O2(g) — H2S04(s)

10
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a- Le mélange réactionnel constituent-ils un mélange homogéne ? justifier votre réponse en
précisant le nombre de phases.
b- Donner les corps qui sont simples et ceux qui sont composés dans le mélange réactionnel.

c- Y-a-t-il un élément en exces ? quelle est sa masse ?

Correction de I’exercice 2 :

1. Calcul du nombre de moles :

e Oxygéne:ny = % = 4 mol

\ 3,6138x10%%
[ " = — =
Hydrogene : ny S 022X 1073 6 mol

e Soufre : ng = 1 mol
2. Reéaction chimique : S(s) + H,(g) + 0,(g) = H,S0,(s)
a) Le mélange n’est pas homogene car plusieurs phases sont présentes (solide et gaz).
b) Corps simples : S, H,, 0, , Corps composes : H,S0,
¢) Eléments en excés : L’oxygene est en excés car 4 moles sont présentes alors que la réaction
nécessite 2 moles.

Masse de ’oxygene en eXces : Meyees0, = (4 —2) X 32 =164¢g

Exercice 3

On dispose d’une solution aqueuse (S1) d’acide acétique (CH3COOH) a 856 g d’acide par
litre de solution.

1) Quels volumes de la solution S1 et d’eau faut-il mélanger pour préparer un litre.

3) d’une solution S2 de molarité 2,14 mol/L.

2) Quel est le pourcentage d’acide dans la solution S2, sachant que sa densité est de 1,016.

Correction de I’exercice 3 :

Donnée : Solution S1 d'acide acétique a 856 g/L.
On veut preparer 1 L de solution S2 de molarité 2,14 mol/L.
1. Calcul du volume de S1 et d'eau pour préparer S2 :

Masse molaire de I'acide acétique CH_3COOH : M =12+3x1+ 16+ 1 = 60 g/mol

Calcul de la molarité de S1 : Molarité S1 = % = 14.27 mol/L

On veut dilution avec C1 V1 =C2 V, donc: V; = CEVZ = 2;4;71 =0,15L = 150 mL
1 )

Volume d'eau a ajouter : V,,, =1L —0.15L = 0.85 L = 850 mL

11
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2. Pourcentage massique de I'acide dans S2 sachant que la densité est 1,016 :
Masse totale de la solution S2 : mgyuion = 1 L X 1.016 g/mL = 1016 g
Masse d'acide dans S2 : m 4. = C, X Vo X M = 2.14 X1 X 60 = 1284 g

128.4

Pourcentage massique : % = Toie X 100 = 12.64%

Exercice 4
I- Calculer la normalité d’une solution de H2SO4 a 60,65 % en poids dont la masse volumique
vaut 1,51 g/ml. Combien d’équivalents-grammes de H2SO4 sont-ils présents dans 160 ml de
cette solution ?
[1- On veut préparer 100ml d’une solution de KOH de concentration 0,1M (solution fille) a
partir de la solution mére a 12% en poids et p = 1,1g/ml.

1- Calculer le volume de la solution mere a prélever pour réaliser cette préparation.

2- 2- Déterminer la masse de KOH contenu dans cette solution.

3- Calculer les fractions molaires de KOH et d’eau dans cette solution.

Données : M H2504=98,076 g/mol ; MKOH = 56,109 g/mol.

Correction de I’exercice 4 :

I) Calcul de la normalité d'une solution de H2SO4 & 60,65% en poids avec densité p =
1,51 g/mlL.

Masse volumique de la solution: p = 1,51 g/mL = 1L = 1510 g

Masse de H2SO4 dans 1 L : my, 50, = 60,65% X 1510 = 916,1 g

916,1
98,076

Nombre de moles de H.SOsdans 1 L:n = = 9,34 mol

Comme $ H_2SO_4 $ a 2 équivalents par mole, la normalité est: N = 9,34 x 2 = 18,68 N
Masse volumique équivalente (160 mL) :
Meqg =N XV = 18,68 x 0,160 = 2,99 equiv-grammes
I1) Préparation de 100 mL de solution de KOH 0,1 M a partir d'une solution mére a 12% en
poids :
1. Concentration molaire de la solution mére :
Masse molaire KOH = 56.109, g/mol
Masse volumique solution mére estimée a 12% (typique) approximeée ici comme p =
1.1g/ml
Masse de KOH dans 1 L solution mére : m = 12% X 1100 =132 g

12 _ 9352 ¢ =235M
56,109 L

12

Molesde KOHdans1L: n =
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Volume a preélever V1 pour avoir 100 mL de 0.1 M :
0,1x0,1

CiVy = CoVy = Vg = =50 = 0.00425 L = 425 mL

2. Masse de KOH dans la solution fille:m =nx M = 0,1 X 0,1 X 56,109 = 0,561 g
3. Fractions molaires dans la solution fille :
e Moles KOH : ni =0.01mol
e Masse d'eau (solution fille = 100 mL ; masse eau = masse solution - masse KOH) :
Masse solution fille = 100 mL x 1,0 g/mL = 100 g (approximee)
Masse eau = 100 — 0,561 = 99,439 g

99,439

Nombre de moles eau : n, = e 5,52 mol
Fraction molaire KOH : Xy oy = % =0,0018

Fraction molaire eau : X4y = 1 — Xgon = 0,9982

Exercice 5

On dissout compléetement 1g de NaCl dans 90 ml d’eau dont la masse volumique est de 0,998
g/ml .On obtient une solution aqueuse de Chlorure de Sodium de 90ml.

1-Quel est le pourcentage massique en NaCl de cette solution.

2- Quelle est la fraction molaire de NaCl de cette solution.

3-Quelle est la molalité de NaCl.

4-Quelle est la concentration molaire de NaCl.

5-Quelle est la concentration massique de cette solution.

Données : MNa : 23 g/mole; MCI : 35,5 g/mole

Correction de ’exercice 5 :

On dissout 1 g de NaCl dans 90 mL d'eau de masse volumique 0,998 g/mlL.
1. Pourcentage massique de NaCl :

Masse d'eau : Mg, = 90 X 0.998 =89,82 g

Masse totale solution : mg,; =1+ 89,82 =90,82 g

Pourcentage massique : % = ﬁ X 100 = 1.10%

2. Fraction molaire de NaCl :
Masse molaire NaCl : My, = 23 + 35,5 = 58,5 g/mol

Nombre de moles NaCl : ny,c = ?15 = 0,0171 mol

13
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89,82
Nombre de moles eau : n,4, = 5 = 4,99 mol
. . 0,0171
Fraction molaire NaCl : Xy,c; = ————— = 0,0034
0,0171+4,99
Nyagct __ 0,0171

3. MolalitédeNaCl: m =

= 0,190 mol/kg

Mequ (kg)  0,08982

. . 0,0171
4. Concentration molaire : C = 5090

= 0,190 M

5. Concentration massique : C,, = OSQ%L =11,11g/L

Exercice 6

Lequel des échantillons suivants contiennent le plus de fer ?

-0,2 moles de Fe2(SO4)3

-20g de fer

-0,3 atome- gramme de fer

-2,5x1023 atomes de fer

Données : MFe=56g.mol-1 MS=32g.mol*, Nombre d’ Avogadro N =6,023. 10?3

Correction de ’exercice 6 :

Comparaison de la quantité de fer dans différents échantillons :
e 0,2molesde Fe,(S0,)5 :
Masse molaire Fe,(S50,)5 :
M=2X56+3%Xx(32+4x%x16)=2Xx56+3x%x96 =112+ 288 =400 g/mol
Nombre de moles Fe dans 0.2 moles Fe,(504)3 : ng, = 0,2 X 2 = 0,4 mol
Massede Fe: mp, = 04X 56 =224¢g
e 20 g de fer (donné directement)
e 0,3 atom-gramme de fer :
Par définition, 1 atom-gramme = 1 mole d'atomes, donc n = 0,3 mol
Massede Fe: m=0,3x 56 =16,8¢g

e 2,5x 1023 atomes de fer :

23
Nombre de moles : n = 25X1077 0,415 mol

~ 6,022x1023
Masse : m = 0,415 X 56 = 23,24 g

Le plus grand contenu en fer est I'échantillon avec 2,5 x 1023 atomes de fer (23,24 g), suivi
de 20 g, puis 0,2 moles de Fe,(50,4)5 (22,4 g), puis 0,3 atom-gramme (16,8 g).

14
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Introduction

Dés I’ Antiquité, Démocrite émet I’idée que la matiére est composée de particules indivisibles
appelées atomes, qu’il imagine éternels et immuables. Cette vision est contestée par Aristote,
qui privilégie la théorie des quatre éléments. Au XIXe siécle, John Dalton reprend et formalise
la théorie atomique en introduisant I’idée d’atomes sphériques indivisibles, base des réactions
chimiques. La découverte de ’électron par J.J. Thomson en 1897 révele que 1’atome est
divisible, menant a son modele ou des électrons négatifs se dispersent dans une sphere
positive. En 1911, Rutherford révolutionne cette conception avec son modele a noyau dense
et positif, autour duquel gravitent les électrons, posant les fondations de la physique atomique
moderne.

11.1 Mise en évidence des constituants de la matiére :

L’atome est la plus petite unité constitutive de la matiére, souvent définie comme une
particule indivisible. Son nom, d’origine grecque signifiant « insécable », renvoie a cette idée
initiale d’un élément fondamental et indestructible. Un atome est organisé autour d’un noyau
central de charge positive, composé de protons et de neutrons, autour duquel des électrons

chargés négativement gravitent (Rutherford).

Noyau — Couches électroniques
/9
//
o ]
2 v ~
‘ + Proton p*
3 o 4+
= +100 + = 2) Neutron n®
2 ‘g‘n
- Electron e-

11.1.1. Electrons:

La découverte des propriétés électriques de la matiere et, en particulier, la mise en évidence de
I’électron, sont les premiers jalons de la conception moderne de la structure de la matiere.

A- E xpérience de Faraday :

L’expérience de Faraday sur I’¢électrolyse de I’eau illustre comment un courant électrique peut
provoquer la décomposition chimique de I’eau en hydrogéne et oxygeéne. Faraday observa que
des bulles de gaz se forment aux électrodes : de I’oxygene a I’anode (électrode positive) et de
I’hydrogene a la cathode (électrode négative). Cette observation expérimentale a permis
d’établir les lois quantitatives de 1’électrolyse, il exprima ses découvertes dans deux lois

fondamentales : la quantité de substance produite ou consommée a une électrode est

15
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proportionnelle a la quantité d’électricité passée dans le circuit, et les quantités des substances

produites respectent des proportions simples liées aux charges électriques des ions.

de A de
J )
woll % ant M
Réaction a I'anode Réaction a la cathode
2H?Q == 2 + 48~ + 4H" dH" + 2e=— Hsy (x2)

Figure I1. 1. La décomposition de I'eau par le courant, (expérience de faraday)

B- Expérience de Crookes et caractéristiques des rayonnements cathodigues (1879) :

Les expériences de Crooks en 1895 ont mis en évidence 1’existence de la charge de 1’électron
par la déviation des rayons cathodiques par un champ électrique vers le pdle positif, ce qui
indique que les particules constituant ces rayons sont chargées négativement.

En 1891, Stoney a donné le nom de 1’électron aux particules constituant les rayons cathodiques.

Cathode Ray Tube

V;“I" \%
m‘ = /

Fluorescent screen

High voltage

Figure 11.2. Tube cathodique
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C- Expérience de J.J.Thomson (1895) : Détermination du rapport |e[/m.

L’expérience de J.J. Thomson, menée en 1897 avec un tube cathodique, a permis la découverte de
I’¢lectron, la premiére particule subatomique identifiée. En envoyant des rayons cathodiques
(faisceaux de particules émises par une cathode chauffée) a travers un tube sous vide, Thomson
observa que ces rayons étaient déviés par des champs électriques et magnétiques, ce qui indiquait
qu’ils étaient chargés négativement. J.J. Thomson a pu déterminer la valeur du rapport charge/masse
des particules issues de la cathode par la mesure de la déviation du faisceau d'électrons. Thomson
savait que I’atome est neutre et que les électrons portent une charge négative. Il en a conclu
qu’une charge positive devait exister a I’intérieur de 1’atome pour compenser ces charges
négatives. Il a alors proposé le modele du « pudding aux raisins », ou les électrons négatifs

sont dispersés dans une masse diffuse de charge positive.

e

—=1,76.10'1C. Kg™1

me
Générateur

Cathode (<) ~ Anode (+)

tension Faisceau cathodique  F1adues Aimants Graduation
chargées
+ pour les
mesures

Figure 11.3. Expérience de J. J. THOMSON et Modele atomique de J.J. Thomson

D- Expérience de Millikan (1908) : Détermination de la charge |e| la masse de I’électron.

Quelques années plus tard, Robert Millikan a pu déterminé la charge de 1’¢électron en observant
le mouvement de gouttelettes d’huile chargées entre deux plaques d’un condensateur soumis
a un champ électrique. En ajustant ce champ, il immobilisait les gouttes et calculait leur
charge. Il a ainsi prouvé que toute charge électrique est un multiple entier de cette charge

fondamentale, prouvant la quantification de la charge électrique.

le| =1,60217733 .10-19 C (coulombs)
me = 9,109 3897.103 Kg soit 0,00055 uma




CHAPITRE II : CONSTITUANTS DE LA MATIERE

Plaque chargée

positivement \

Source
de

radiations

Atomiseur
~ Huile

+ Trou trés petit

Oculaire du
microscope
ionisantes
Gouttelettes d'huiles électriquement

. chargées & I'¢tude
Source de tension

Plaque chargée oL Les gouttes d'huile tombent aussi lentement

e — . :
— — — — I parce qu'elles sont de petites tailles et parce

négativement I

e DS qu'elle sont attirées par une plagque chargée

positivement au-dessus d'elles

Figure 11.4 . Expérience de la goutte d’huile de Millikan

11.1.2. Le noyau (protons et neutrons):
11.1.2 .1. Proton :
A- Expérience de Goldstein : mise en évidence de la charge positive du noyau.

L’expérience de Goldstein a démontré que 1’atome contient une charge positive, en observant
des rayons appelés « rayons canal » qui se déplacaient dans un tube & décharge a travers une
cathode percée. Cette découverte a mis en évidence I’existence d’une partie chargée
positivement dans 1’atome, contribuant a la compréhension du noyau atomique. Ainsi, elle a
confirmé que 1’atome est composé d’¢électrons négatifs et d’une structure centrale chargée
positivement, le noyau.

molécule de gaz

écran fluorescent
Anode

“_‘\.’_"\..

et _-%‘
¥

1on negatif ion positif

I'électron

Cathode
perforée

Figure. 1. 5. Expérience de Goldstein.

B- Expérience de Rutherford (1911) : mise en évidence la nature lacunaire de la matiére.

L’expérience consiste & bombarder une trés mince feuille d’or (ayant 4.10"m d’épaisseur) par
un faisceau de particules positives He*? (a) provenant de désintégration d’un élément radioactif
tel que le polonium. Suite a son expérience sur la feuille d’or Rutherford pense au modéle

planétaire pour décrire un atome. Il propose donc comme modéle un tout petit noyau chargé
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positivement et comportant I’essentiel de la masse de 1’atome, autour duquel les électrons
décrivent des orbites.

L’atome est le constituant fondamental de la matiere. Il est constitué de différentes particules
élémentaires, dont les trois principales : 1’électron, le proton et le neutron. Ces deux derniers

forment le noyau.

Radium
/

Ecran fluorescent

Rayons «

Cube
de plomb

Feuille d’or

Figure 11. 6 : Expérience de la feuille d’Or

Interprétation des résultats de ’expérience :

99% des particules traversent la feuille d’or donc il existe un vide, mais d’autres subissent une
déviation donc il existe une charge positive qui repousse les particules a et une tres petite
proportion des particules (o) revient en arricre.

: « la matiére est concentrée dans des noyaux laissant entre eux beaucoup d’espace »

Pour expliquer les résultats observés, Rutherford évolue le rayon du noyau (rn) assimilé a une
sphere rigide et le rayon de 1’atome (ra) : il trouve que :

m=10*metr,=10"m =>ry/r,= 10"

=>Mise en évidence de la charge positive du noyau par Rutherford

© Electrons (e7)

Nucléons
formant le noyau

° Protons ( p*) ]

. Neutrons ( n®)

Figure 11.7. Modéle planétaire de Rutherford
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11.1.2 .1. Le neutron : Experience de Chadwick :

L'expérience de Chadwick en 1932 a permis la découverte du neutron. En bombardant
du béryllium avec des particules alpha, Chadwick observa un rayonnement inconnu qui n'était
ni des rayons gamma ni des particules chargées. Il démontra que ce rayonnement était
constitué de particules électriquement neutres (gn = 0), ayant une masse proche de celle des
protons, qu'il nomma neutrons (m, = 1,675 .10%" Kg). Cette découverte a confirmé que le
noyau atomique est composé de protons chargés positivement et de neutrons neutres,

changeant ainsi la compréhension de la structure atomique.

IONIZATION

o PARAFFIN WAX CHAMBER
NEUTRON PROTON
PARTICLES PARTICLES
L
o @ ® o @ @ . ‘
POLONIUM @ ° PN | | GEIGER
SOURCE ¢ 9. '0 s | | - T COUNTER
> ° ° > 4 ® o |
@ o o d
R @ o, . |
i ‘ ‘ |
/ & Beryllium
& raraifin
ALPHA PARTICLE COLOR @ Alpha particles
ALPHA
PARTICLE SOURCE BERYLLUM WALL @ Neutrons

Protons

Figure 11.8 : Expérience de Chadwick :

Tableau 11-1 : Mise en évidence des constituants de I’atome et leurs propriétés.

A Auteurs Masses (mg, m, m,)"
Particule = IEE S e, el
- des premiéres Charge arrondies a4 chiffresapresla
et symbole <
- mesures virgule
2 J. J. Thomson _ 19
I::illfitrrg: & (899 ‘ —('lr‘rfl?ji-el (z‘: = 9.1094.107" kg
g illik @ e —31
PP R. A. Millikan _1.6.10-1°C) (arrondie 2 9,11.10 kg)
(1911)
- 2 10°19
:Jog‘;’e'; > E.Rutherford | +°€ _(‘* lfl?(;i'elg € 1.6726.1027 kg
arr é - —27 1.
protos : premier L +1,6.100120C) CHDniEE L6710 ke)
_ J. Chadwick B 1,6749.10727 kg
eutron n (1932) (arrondie a 1,67.10-27 kg)

11.2. Modéle de Patome :

Un atome peut étre modélisé par une structure présentant un corps compact central chargé
positivement appelé noyau autour duquel gravitent des électrons comme des planetes autour
du soleil.

A- Le noyau.
Le noyau est composé des protons et des neutrons appelés nucléons.
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B- Le proton

C’est une particule de charge positive. Elle est caractérisée par :

Masse : mp = 1.00727* 1,66 . 102'kg = 1836,1 M.
Charge : Qp = +1,602 . 10*° Coulomb.

C- Le Neutron

C’est une particule électriguement neutre de masse sensiblement égale a celle du proton.

Masse : My =1,00866uma = 1,66 10" kg = 1838,6 me = My,
Charge : gn = 0 Coulomb

D- L’électron

L’¢électron est une particule matérielle chargée négativement, stable et ayant pour
caractéristiques :

Masse : me = 9,110 . 10°%kg
Charge : ge = -e = -1,602 . 10"*® Coulomb.

11 .3. Présentation et caractéristiques de ’atome (Symbole, numéro atomique Z, numéro

de masse A, nombre de proton, neutrons et électron)

Un élément chimique est caractérisé par son numéro atomique Z. Un atome est symbolisé par :ZAX

X : représente le symbole d’une espéce atomique ou de 1’¢lément,

Z : est le nombre de protons, appelé aussi le numéro atomique.

A : nombre de masse de 1’atome. Il désigne le nombre de nucléons.

A=Z+N Telque Z=) protonset N =) neutrons

Etant donné que les masses de proton et de neutron sont beaucoup plus grande que celle de
I’électron (Mp = 1836 me et My = 1839 me), alors la masse d’un atome est voisine de la masse
de son noyau.

Remarque : La masse molaire (M) d’un ¢lément en grammes par mole est numériquement égale
a la masse atomique de 1’élément en uniteés de masse atomique.

Un atome se compose :

°* d’un noyau qui contient des neutrons en nombre N et des protons en nombre Z. 1l porte donc

une charge positive +Ze.

° des electrons chargés négativement - Ze .
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Tableau 11.2 : exemples

Symboles Nombre de Nombre de [Nombre de Nombre d’électrons
masse (A) protons (Z) neutrons(N)
45Sc 45 21 24 21 (électriqguement neutre)
21
3501 35 17 18 17 (électriguement neutre)

17

12 (électriguement neutre)

24Mg 24 12 12

12

35C1- 35 17 18 18 (+1 électron)
17

35\ 92+

17 24 12 12 10 (-2 électrons)

11.4. Les isotopes :

11.4.1. Définition :

Les isotopes sont des atomes d’un méme élément chimique dont les noyaux possedent le
méme nombre de proton (Z), et de neutron N différents. Il existe 1200 isotopes dont 300
stables. Les isotopes ont des propriétés chimiques identiques et des propriétés physiques
différentes.

Exemples: (180, 130, 180)

11.4.2. Masse moyenne des isotopes :

Pour un élément chimique posséde plusieurs isotopes, sa masse est la moyenne pondérée de la

masse de ses différents isotopes.

*La masse molaire moyenne : M = Z Xi;;g/l i | Mi:masse molaire de I’isotope i.

. X, X m. m; : masse atomique de I’isotope i
*La masse atomique moyenne: m= Z '100 ' ' a P
> xi=x1+x2 + x3 =100
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M = m =Aj: nombre de masse de 1’isotope.
Xi : Abondance relative i ( % de I’isotope)
100.M = 78,99. 23,9850+ 10,00. 24,9858 + 11,01. 25,9826

Exemple : Le magnésium naturel comprend 3 isotopes

241,Mg : ai = 78,60 % et m = 23,9850 uma

25,,Mg : ai = 10,10 % et m = 24,9858 uma

2%6,Mg : ai = 11,30 % et m = 25,9826 uma

Donc la masse atomique relative est :
(23,9850x78,60)+(24,9858%10,10)+(25,9826x11,30)/100 = 24,312 uma

11.4.3. Séparation des isotopes et détermination de la masse atomique :

11.4.3.1. Détermination de la masse moyenne d’un atome : Spectrométrie de masse :

spectrographe de Bainbridge :

Pour déterminer la masse d’un atome, la méthode la plus pratique consiste a mesurer la rapport
q/M de I’atome ionisé, g étant la charge de I’ion, et M sa masse, les appareils employés sont
des spectrometres de masses, ils mesurent le rapport q/M, il existe plusieurs types de

spectrométre parmi eux : le spectromeétre de Bainbridge.

plague de détection

voltage de-‘—"i“é_ ions les mwins lourds
a accélérer les ions

faisceau d'ions
accélérés

ions positifs

échantillon ./ ions
les plus

lourds

fentes champ magnétique

dispositif permettant

de vaporiser I'échantillon

11.9. Spectrographe de masse

Le spectrographe de masse de Bainbridge est un appareil permettant de mesurer la masse

d'une particule chargée en mesurant sa déviation dans un champ magnétique uniforme.
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Ce spectrophotometre comprend : Chambre d’ionisation, le filtre de vitesse, I’analyseur
et le détecteur d’ions

11.4.3.2. Principe du spectrométre de masse de Bainbridge :

»f ITsotopes jonuses e vatesse Vo
.

l

TS w—— Filtve de vitesse
) 3 |
E = b
—_¥ B
Voj3__
Bo Cellule photo sensible
&S a 2o 1 ,
o O —~— [
. p— — —
T : .
\- - AN I| ‘l
% =1 = 5 -
% N Fra _»_rlt o Yo
— - YR, 8 ~"/_ - ——— Analysewn
B S~
2

1.Chambre d’ionisation : Les matériaux gazeux a analyser sont ionisées par des électrons,

les ions ainsi formés sont animés de vitesse différentes lorsqu’ils pénétrent dans le filtre de
vitesse.

2.Filtre de vitesse : Les ions produits sont introduits dans le sélecteur de vitesse.

Dans cette zone les ions (masse m et charge +q ) sont soumis a un champ électrique E et a un
champ magnétique uniformes et perpendiculaires.
Dans le filtre de vitesse les ions sont soumis a la force électrique Fe = q.E et a la force
magnétique Fm =q (Vo ™ Bo) (Fe et Fm ont des directions paralléles et des sens opposes.
o L’orientation du champ magnétique suit la régle des trois doigts : pouce (B), indexe
(V) et le majeur (Fm).

o L’orientation du vecteur champ électrique E se fait de la plaque (+) vers (-) La
déviation du faisceau est nulle si ces forces se compensent.

Fm=Fe=>q.E=0.Vo.Bo=>v=E/Bo
La vitesse initiale V des ions qui peuvent pénétrer dans la chambre d'analyse est donc égale a :
E 1)

UOZB_O

3. L’analyseur : Les ions sont ensuite soumis a I'action d'un seul champ magnétique et

décrivent dans la chambre d'analyse (ou régne un vide poussé) une trajectoire circulaire dont

le rayon est donne par la relation :
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Fm = Fc donc q.v.B = mTvz donc q.B = %
R=mv 2
=2

On ne prend en compte que les ions de charge g = +1,6.10°° C.

4. Détecteur d’ion : L’ion ainsi dévié impressionne la plague photographique ou est détecté

par une ¢lectrode qui joue le role de collecteur d’ions.
_myv _ Mjv

Isotope  1: Rl‘qg Ngqs | )

_ myv Myv

Re = = Neas | (4)

Isotope 2 :

d = 2(R2-R1), tel que d est la distance qui separe les deux isotopes et R le rayon de la
trajectoire de I’isotope.

De 3 et 4 on obtient ;

R R
= — =—2= constante
mp m;

11.5. Défaut de masse et énerqgie de liaison

Les noyaux des atomes qui existent dans la nature sont en général stables, mais certains d'entre
eux se transforment spontanément en émettant un rayonnement. Ce rayonnement est

accompagné d’une perte de masse du noyau et par conséquent une libération de 1’énergie.

11.651. Défaut de masse :

Le défaut de masse d’un noyau est la différence entre la somme des masses des A nucléons
isolés (Z protons et N neutrons) au repos, et la masse du noyau constitué, également au repos.
La masse réelle du noyau (mnoyau) est toujours inférieure a la somme des masses de ses nucléons

séparés. La formule du défaut de masse est :

Am = (Z Xm, + N X my,) — My,yay

11.5.2. Energie de liaison et énergie de cohésion des noyaux :

L’énergie de liaison (EL) d’un noyau correspond a 1’énergie qu’il faut fournir pour dissocier
completement le noyau en ses nucléons isolés. Elle s’exprime par la conversion du défaut de
masse en énergie selon la relation d’Einstein (E;, = Am X c?), et représente une énergie positive

caractéristique de la stabilite du noyau.
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C : célérité ou vitesse de la lumiére dans le vide C =3.108m/s

Exemple : Le deutérium 2D est un isotope de I’hydrogéne. On donne : m(n) = 1,008665u.m.a;

m(p) = 1,007277u.m.a ; m(noyau) = 2,014102 u.m.a.

Calculer I’énergie de liaison de cet isotope, en joule par mole puis en MeV.

Am = (mp + Mn) — Mnoyau = 0,00184 u.m.a

=0,0084*1.66*102* = 1,395.102° g = 1,395.102° Kg

On a: EL = Amxc2,

On trouve : E; =1.395.10%x3.108 =2,7x10" Jnoyau = 1,685 MeV/noyau

Cette énergie pourra étre calculée directement on utilisant 1’énergie d’un uma qui est égale a
931,5 MeV:

EL =(0,00184 x 931,5) MeV = 1,71396 MeV/noyau.

1.5.3. Energie de liaison par nucléon courbe d’Aston :

Afin de comparer la stabilité des noyaux, il est préférable de raisonner en terme
d’énergie de liaison (cohésion) par nucléons définie comme étant le rapport de 1’énergie de
liaison du noyau (EL) par le nombre de nucléons A. EL/A est exprimé en MeV/ nucléon. Plus
le rapport EL/A est grand plus le noyau est stable.

Les noyaux les moins stables peuvent tendre vers un état plus stable grace a des réactions

nucléaires.
’E/A(MeV/nucléon) } N
56 //1/
Fe ‘é/
88 —
/' \Wmﬂc stabilité
15
™|
v
H A=Z+N
0!5 (R T o | T P o (T o T T T Wl s LA T T Gl R
(lllHllllIliIlHlllllln 4
Figure 11- 10 : courbe d’Aston Figure 11-11 : Courbe de stabilité

La courbe de stabilité des nucléides indique I'allure du nombre de neutrons en fonction du
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nombre de protons pour les quelque 1500 nucléides stables connus. Plus le nombre de protons
augmente et plus le nombre de neutrons devra augmenter pour que le nucléide soit stable.
Autrement dit, un noyau aura une stabilité parfaite s’il contient autant de neutrons N que de
protons Z.

N =Z => Stabilité parfaite du noyau.

N < Z => Instabilité par excés de protons (émission de B*).

N > Z => Instabilité par exces de neutrons (émission de ).

Z >84 => Le nombre de protons devient trop élevé et donc ils sont tous radioactifs (émission a
(He?.

La stabilité ou I'instabilité d'un nucléide donne :

Si le rapport A}—Z > 1,5 ondit que le noyau est instable.
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Exercices d’applications

Exercice 01 :
Soient les éléments suivants :
TH N IOF J15F [15Mg (2giPb (23Pb 5EF e’ 150 Tes™
1)  Pourquoi a-t-on défini le numéro atomique d’un élément chimique par le nombre de
protons et non par le nombre d’électrons ?
2) Déterminer la composition de chaque élément (nombre de protons, nombre de masse,

nombre de neutrons et nombre d’électrons).

3) Parmi les éléments cités ci-dessus, y a-t-il des paires d’ isotopes ? Lesquels ?

Correction de ’exercice 1 :

1) Le numéro atomique (Z) définit I’identité d’un élément chimique car il correspond au
nombre de protons dans le noyau, qui ne change jamais pour un méme élément. Le nombre
d’électrons peut varier si I'atome devient un ion (chargé), mais le nombre de protons reste

strictement constant, donc c’est le critére universel de description d’un élément.

2)

Symbole | Protons Nombre de masse A Neutrons | Electrons

3H 1 3 2 1
BNa* 11 23 12 10
BF 9 19 10 9
F 9 19 10 10
24Mg 12 24 12 12
27Pb 82 207 125 82
208pp 82 208 126 82
SeFe% 26 56 30 23
12c 6 12 6 6
3257 16 32 16 18

3) Les deux plombs (232Pb et 238Pb ) sont des isotopes du plomb, car ils ont le méme

numéro atomique (82) mais un nombre de masse différent.
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Exercice 02 :
1)  Donner la définition de I’unité de masse atomique (uma) puis calculer sa valeur en Kg.

2) Soient les masses suivantes :

Mp = 1,6726.10%"Kg ; my = 1,6749.102" Kg ; me = 9,1094.103! Kg
a- Donner I’équivalent en uma de la masse du proton, du neutron et d 1’¢lectron.
b-Calculer I’équivalent énergétique de 1’uma en joules et en MeV.
c-Calculer les défauts de masses puis les énergies de cliaison par nucléon des deux noyaux :
235U et 139Xe. Lequel est le plus stable ?
Données : m(*°U) = 234,9942 uma ; m(**°Xe) = 139,9252 uma.

Correction de I'exercice 2:

1. Définition de I'unité de masse atomique (uma) :

L'uma est définie comme 1/12 de la masse d'un atome de carbone 12C.

masse d'un atome de 2C B 1 o 12 B 1 o 12
12 127N, 127 6.0,23 x 1023

Sa valeur en kilogrammes est environ :
1uma = 1,66054 x 10727 kg

1uma = = 1,66054 x 107%* g

2. Données :
m, = 1,6726 x 1072" kg; m, = 1,6749 x 10727 kg; m, = 9,1094 x 1073 kg
a) Masse équivalente en uma :
1,6726 x 10727

M = 1,66054 x 1027 = 1.0073 uma
1,6749 x 10727

M = 166054 x 10-27 1.0086 uma
9,1094 x 10731

- — 0.00055 uma

Me = 166054 x 10-27

b) Equivalent énergétique de 1 uma :
Energie selon la relation E = mc?

E =1,66054 X 10727 x (3 x 108)%2 = 1,494 x 10719 ]
Conversion en MeV (1] = 6.242 x 1012 MeV),

E =1,494 x 1071° x 6,242 x 10?2 = 932,9 MeV
c) Défauts de masse et énergies de liaison des noyaux 233U et 129Xe
Défaut de masse : Am = (Zmp + (A — Z)Mn) —(Mnoyau).

Am(?35U) = (92 x 1,0073 + (235 — 92) x 1,0086) — 234,9942 = 1,9106 uma
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Am(**°Xe) = (54 x 1,0073 + (140 — 54) x 1,0086) — 139,9252 = 1,2107 uma
e Energie de liaison (MeV) :
E;(*3°U) = 1,9106 x 932,9 = 1782,3 MeV
E;(*%Xe) = 1,2107 X 932,9 = 1129,4 MeV

e Energie de liaison par nucléon :

235 — 178 R
E/ACPU) = — 2~ = 7,58 MeV

oy 11294
Ei/A(**Xe) = — -~ = 8,07 MeV

Le noyau '29Xe est plus stable car il posséde une énergie de liaison par nucléon plus élevée .

Exercice 03 :
Le Béryllium Be (Z = 4) ne posséde qu’un seul isotope stable °Be.
1) Donner la composition de cet atome (A, Z et N)
2) Déterminer la masse théorique d’un noyau de cet isotope en uma.
3) En déduire sa masse molaire théorique en g/mol.
4) Comparer la masse molaire théorique calculée a sa masse molaire réelle qui est de 9,012

g/mol. A quoi est due la différence observée ?

Correction de l'exercice 03 :
1) Composition de I'atome: Z =4, A=9,N =5

2) Masse théorique du noyau en uma
La masse théorique du noyau = (Z x mp) + (N % my)
Donc : Mineorique = 4 % 1,007276 + 5 x 1,008665=9,072429 uma
3) Masse molaire théorique en g/mol : La masse molaire théorique (en g/mol) est

1XN,
Na

numeriquement égale a la masse en uma car 1 uma = 1 g/mol.

Donc la masse molaire théorique = 9,072429 g/mol

4) Comparaison avec la masse molaire réelle

e Masse molaire réelle du °Be = 9,012 g/mol

e Masse molaire théorique calculée = 9,072429 g/mol
La différence est due a I'énergie de liaison nucléaire qui fait que la masse réelle du noyau est
inférieure a la somme des masses des protons et neutrons pris séparément. Cette perte de masse
correspond a la masse équivalente a I'énergie de liaison (selon la célebre relation d’Einstein
E = mc?).

30
IKKOUR KAHINA



CHAPITRE II : CONSTITUANTS DE LA MATIERE

Exercice 4:

1) Préciser la composition du noyau de I’isotope du radium 22$Ra et celui de I'uranium 233U.

2) Calculer le défaut de masse dans l’uranium en unité de masse atomigque puis en
kilogramme.

3) Déterminer I’énergie de liaison en Joule, en MeV et en MeV/nucléon, de I’isotope 233U.
4) Comparer la stabilité du noyau d’uranium a celle du noyau du radium dont 1’énergie de
liaison par nucléon est de 7,66 MeV/nucléon.

5) Calculer, en kJ, Iénergie libérée lors de la formation d’un gramme d’uranium.

Données : mp = 1,0076 uma ; mn = 1,0089 uma ; m (**U) = 234,9933 uma ; C = 3-108m/s ;
Na = 6,023-10%

Correction Exercice 4

1- La composition des noyaux est la suivante.

235y — 92 protons et 143 neutrons.

226 R — 88 protons et 138 neutrons.
2- Défaut de masse de I'uranium
Défaut de masse en uma :

= (Zmp + (A- Z)mn)- (Mpyeyay) = (92(1,0076) + 143(1,0089)) — (234,9933)
Am = 1,9786uma = 3,29 x 107?’Kg
3- Energie de liaison du noyau d’uranium
Formule : E, = Am c?
E, =3,29 x 10727 x (3 x 108)% = 2,96 x 10~ 1% /noyau
Ou bienen Mev : E;, = Am(uma) x 931,5 = 1,9786 X 931,5 ~ 1,84 x 103Mev
E, ~ 1,84 x 103MevMev /noyau

Energie de liaison par nucléon :

EL_1,84><103_78M |
i 530 = 7,8Mev/nuclean

4- Comparaison de stabilité :

235U : énergie de liaison ~ 7,8

226Ra: donnée de 1’énoncé = 7,66

Comme I’énergie de liaison par nucléon de ’'uranium est légerement plus grande, son noyau
est un peu plus stable que celui du radium sur le plan purement énergétique, méme si les deux
sont radioactifs

5- Energie libérée lors de la formation de 1 g d’uranium
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Energie de liaison par noyau (enJ) : E, = 2,96 x 1071j

Nombre de noyaux dans 1 g de 23°U :

N=nN =ix6023><1023=257><1021n0 aux
4=72357 " ’ y

Energie totale libérée pour 1 g :
Eo=NE, =257 %1021 x 2,96 x 1071° = 7,6 x 10'%j/g
Conversionenkl : E = 7,6 X 108 /Kg

Exercice 05 :

Le potassium existe sous forme de trois isotopes : 35K, 19K et 11K dont les masses atomiques
respectives sont : 38,9637 uma, 39,9640 uma et 40,9618 uma. L’isotope 40 est le plus rare, son
abondance naturelle est de 0,012 %. Sachant que la masse molaire du potassium naturel est de
39,102 uma.

1) Calculer les abondances des isotopes 39 et 41 dans le potassium naturel.

2) Calculer I’énergie de liaison des noyaux des isotopes.

3) Quel est I’isotope le plus stable ?

Correction de ’exercice 05 :

1) Calcul des abondances des isotopes *K et 4K :
Soient x; = A(®°K) et x3 = A(*1K), avec :
X+ x5+ 0,012 =100 = x5 = 0,99988 — x,

X x M,
100

La masse molaire naturelle est la moyenne pondérée : M = Z

38,9637 x; + 39,9640 x 0,012 + 40,9618x;
100

= 39,102

38,9637x; + 0,0047957 + 40,9618x; = 39,102

On remplace x5 : 38,9637 x; + 40,9618(0,99988 — x;) = 39,0972

11,8601
*1 = 79981

Donc : x3 =99,988 — 93,0 = 6,92%

= 0,9307 =93,07%

2) Calcul de I’énergie de liaison des noyaux des isotopes :
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Défaut de masse :Am = My, — Mioope=( Zmy, + Ny,) — Migorope
E, = Am c?
o 3K :E, =0,3490 X 1,6 X 10727 x (3 x 108)? = 5,2 x 1011, j /noyau
Ou bienen Mev : E;, = Am(uma) X 931,5 = 0,3490 x 931,5 = 325Mev/noyau

En joules par mole :E; X N, ou N, = 6,023 X 1023 molécules/mol

2% - 83

z . .. , Ep
Energie liaison par nucléon =

o MK:E =53x10"11)=333Mev et Z1=832 Mev/nucleon
A

e 1K:E =55x10711)=343Mev et  ='=8,4 Mev/nucleon
2) lsotope le plus stable
L'isotope le plus stable est celui ayant la plus grande énergie de liaison par nucléon.
Généralement, 3K et 'K sont stables, tandis que “°K est radioactif et le plus rare. Comme les
énergies de liaison par nucléon sont trés proches % K peut étre considéré comme le plus stable

puisqu’il est le plus abondant.

Exercice 06 :
Au total le néon posséde 19 isotopes qui sont connus. Parmi eux, seules 2°Ne, 2!Ne et
22Ne sont stables et se trouvent également dans la nature. Le 2°Ne est de loin le plus courant

et représente 90,92% des isotopes.

1.Calculer les abondances relatives des isotopes *Ne et 22Ne sachant que la masse
atomique moyenne du néon naturel (Z = 10) est de 20,1713 uma.
2.Déduire la masse molaire du néon naturel en g/mol en justifiant votre réponse.

3.Calculer I’énergie de liaison (cohésion) du noyau.

II. Al’aide d’un spectrographe de masse de Bainbridge, on sépare deux isotopes, porteurs
d’une charge élémentaire positive : 2’Ne*et 2!Ne*, leur vitesse a D’entrée de
’analyseur et v = 10* m/s. Dans cette partie du spectrographe et sous 1’effet d’un
champ d’induction magnétique B = 0,1 Tesla. Les trajectoires de ces deux isotopes
sont des demi-cercles de rayons R: et R respectivement.

1. Représenter le schéma correspondant.

2. Calculer Ryet Rz et déduire la distance d entre les deux points d’impact des deux ions
sur la plaque photographique.
Données : ?°Ne = 19,9924 uma, #Ne = 20,9939 uma, #’Ne = 21,9914 uma.
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Corrigé de I’exercice 06

1) Calcul des abondances relatives de 2! Ne et 2?Ne

On a la condition :

La masse moyenne est donnée par :

90,92 + Xy + X3 = 100 = Xy + X3 = 90,8

19,9924 x 90,92 + 20,9939x, + 21,9914x3

100

2L Ne: Enremplagant : x; = 90,8 — x,
20,9939x, + 21,9914(0,0908 — x,) = 1,9953

Donc: x, = 2%

2) Masse molaire du néon naturel

= 20,1713

et pour 22 Ne x; = 90,8 — 2 = 8,88%

La masse molaire en g/mol est égale a la masse atomigue moyenne en uma car 1 uma=1

g/mol. Donc : My, g/mol = Mnat, uma = 20,1713 g/mol

3) Energie de liaison de I’isotope le plus abondant 2 °Ne

Am = Zm,, + Nm,, — M(*°Ne)

Am =10 x 1,007276 + 10 X 1,008665 — 19,992 = 0,1615 uma
Energie de liaison totale : E; = Am x 931,5 = 0,1615 x 931,5 = 150,5 MeV

Energie par nucléon : ~

EL — 753 MeV/noyau

I1. Spectrographe de masse de Bainbridge

1) Schéma: —

|
Y

(&\&‘,.J;\D | c—‘-——\ (ers

T

»

2)L’expression du rayon dans un champ magnétique pour une particule chargée :

mv

R=—
qB

34

IKKOUR KAHINA



CHAPITRE II : CONSTITUANTS DE LA MATIERE

—26 4
Calcul : R, = Mo _ 330 > _ ,02075 m = 2,075 cm
qB 1,6x10 x0,1
. = Ma1 Xv  3,48x 10726 x 10* 002175 m = 2175
2T 708 T 16x109x01 m=aiioom

Distance entre points d'impact: d = 2R, —2R; = 0,2cm = 2 mm

Exercice 07 :
A T’aide du spectrographe de masse de Bainbridge, on sépare deux sources d’ions, porteurs
d’une charge élémentaire positive : 1’un est I’isotope 1*N. Leur vitesse est v =400 Km/s a I’entrée du
champ d’induction magnétique B = 0,2 tesla. Calculer la masse atomique de I’ion inconnu, sachant

qu’il est le plus lourd et que la distance séparant les points d’impact sur la plaque photographique est
d=4,15cm.

Corrigé de I'exercice 07

2

mv mv
quB = = r= q_B
2mv  2myv 2v
d=2TX—2TN= qB - qB =q—B(mX—mN)
dqB
Mx =N+ 5y

Calcul de la masse inconnue :

0,0415 x 1,602 x 107 1° x 0,2
4 x 105

my = 2,3247 X 10726 +

=21
my = 2,3247 X 10726 + 22220 — — 23247 X 10726 + 3,32415 X 10727 = 2,4 X
10726 kg=15uma

L'ion inconnu de masse atomique la plus élevée a une masse d'environ 15 uma, ce qui
correspond a I'isotope °N.

Exercice 08 :

I- On dispose d’un spectrographe de masse schématisé en figure ci-dessous :
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l:_‘l P2 chambre de déviation
s |
o ®
chambre d'ionisation 0, O, s +
7 B
Li
1

T
chambre d'accélération

) . C1 -
zone de réception

Cc2

1) On souhaite séparer les ions “Li**,® Li**, qui ont la méme charge g mais des masses
différentes my et mo.

Au point Oy, la vitesse initiale des ions est négligeable. Ils sont accélérés par une tension U
appliquée entre deux plaques P1 et Po. Apres accélération, ils pénétrent au point O2 dans un
analyseur soumis a un champ magnétique uniforme B.

a) En utilisant les relations entre la forces, déterminer I’expression de la vitesse v des ions
entrant dans 1’analyseur en fonction de la distance d séparant les impacts des deux isotopes
sur la plaque détectrice.

b) Calculer numériquement la vitesse v des ions en utilisant les valeurs suivantes :
d=0,02m, q=2e, B=0,5 Tesla, Na =6,023. 10%.

2) Dans ces conditions, on observe quatre points d’impacts différents sur la plaque détectrice
correspondant aux ions ‘Li*, 8Li*, °Li**, et 'Li**.

a) Exprimer les rayons R des trajectoires décrites par chacun des ions en fonction de leur masse
molaire, charge, vitesse, constante d’Avogadro et champ magnétique B.

b) Classer les rayons R des ions détectés par ordre croissant en justifiant ce classement.

- N - ? ]
I1- On considére ensuite un noyau de sLi
1. Calculer la masse théorique de ce noyau a partir des masses des protons et des neutrons.

'_I'.l' .
2. Sachant que la masse réelle du noyau sLi

est 7,01001 u.ma, déterminer son défaut de
masse.
3. Exprimer en MeV I’énergie de liaison associée a ce noyau.
':.f .
4. Calculer I’énergie de liaison par nucléon du noyau sl
5. L’énergie de liaison par nucléon du fer (Fe) étant de 8,5 MeV/nucléons, comparer la

stabilité du lithium a celle du fer.

- - ? ]
6. Calculer la masse molaire atomique de L g-'mol .
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Li

6 713
7. Le lithium naturel est constitué de deux isotopes stables : 3™ et sLL En utilisant la masse

molaire moyenne du lithium (M(Li)=6,94 g-mol™! déterminer la proportion de chacun de ces

isotopes dans la nature.
6 1
Données . Mpr0t0n=1,007278 u.m.a, Mneutron=1,008665 u.m.a, Matomique dU 3LL=6,0151 u,

? -
Matomique du3“=7,0160 uma

Corrige de ’exercice 8

I- 1-a- Calcul de la vitesse des ions qui entrent dans I’analyseur :

4 R _

" TR ' cleFeclkewr

Fm=0.v.B. et Fc=m.v?/R

2
Fm = Fc donc q.v.B = =~donc ¢.B ==~

Ou m est la masse de I’ion et R le rayon de la trajectoire décrite par 1’ion
mv

. BR
Onsaitquem=1= sR="2
v qB

-Les ions ‘Li**, de masse molaire M1 décrivent une circonférence de rayon R;

_myv _ Mv
Ri= qB  NgqB
-Les ions ® Li**, de masse molaire M? décrivent une circonférence de rayon R

mpyv _ Mpv

R2 = =
qB NqqB

Or la distance entre les deux impacts estd , ou d = 2(R2- R1)
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Donc la vitesse des ions est :

_ _dNggB
2(M2—My)

0,02%6,023%10%23x1,6x10719%0,5

s = 10,02/1,602.10"°.0,5.6,02.10%%] / [2.(7-6).107]

v =9,64.10° m/s

2)Le nombre d’impact sur la plaque photographique est quatre :Li** °Li** SLi*,‘Li*

b-v =

a- Classement des d’impacts sur la plaque photographique :

My 6v
Pour:®Li** :R;= — Ri= , 0=2¢
NqqB NqqB
. Myv

Li**: R2= —2 Ro= , q=2e
NqqB NgqB

61 i+. _ Mv — 6v —

Li": R3 _Nan R3 NodB g=e

71 i+ . _ sz _ 7v _

Li": R4= NoaB R4= NodB g=e

b-On remarque que : R4 >R3 >R2 >R1 < ds >d3 >d>>d;

.LQ- /VLO’W\\one, CJ/.,(;mrJac,\"/_)w‘L Pa Pa 2 ‘1 21 e
dz 2 R U r 7M s Euiy

“le b d’ ,om()ac L s fa (J&/u /:%l»ody;/m]o&( gut %1/ 700
3 L ¥ 7\L T4 :'ZLL,T
W J
II-  1-Calcule de la masse théorique du noyau sLi

mth=Zmp+(A-Z)mn ou' Z=3, A=7.

Mth = 3 3x1,007278+(7-3) 1,008665= 7,056494 u.m.a

2- Calcul de défaut de masse(Am)

Am=mth—mnoyau = 7,056494 - 7,01001=0,046484 uma

g5
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1u=1,66054 10%" kg, Am = 0,046484 x (1,66054 10 %) =7,7153x10 * kg

'}‘ .
3- Calcul de I’énergie de liaison du noyau 3Lt (en MeV)

Soit : AE = Am ¢? = 7,7153x107%° x9x10'® = 6,94x1012J ou AE = 0,046484 .931,5=43,3Mev

AE_ 433 _

4-—-=—-=6,186 MeV/nucléon.

5- L’énergie de liaison par nucléon (%E) du I’élément de Fer (Fe) est plus élevée — le fer est

plus stable que le lithium étudié.

6) Masse molaire atomique de I’isotope considéré (en g-mol ™)

M(LE)= 7,01001 gmol
7) Proportions des isotopes naturels ®Li, Li
On a: M = (Z xi Mi)/100 et > xi =100%
100 Mii = X1 M1 + X2 M2
100x6,94=6,0151 x4+ 7,0160 X
X1+X2=100
On trouve : X1=7593% et X»=92,407 %

39
IKKOUR KAHINA
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Introduction :

La radioactivité, découverte en 1896 par Henri Becquerel lors de recherches sur I’uranium, a
été étudiée par Marie et Pierre Curie qui isolérent en 1898 le polonium et le radium, des
éléments particulierement radioactifs. Ce phénomene, défini par Marie Curie, implique la
transformation spontanée du noyau d’un atome instable avec émission de particules et
d’énergie pour atteindre un état plus stable. Il existe plusieurs types de désintégrations : alpha,
béta moins, béta plus et gamma, chaque type étant défini par les caractéristiques des particules
émises et les modifications du noyau atomique.

La radioactivité peut étre naturelle ou artificielle ; cette derniere, découverte par Iréne et
Frédéric Joliot-Curie au XXe siécle, est induite par bombardement de particules et inclut la
transmutation, la fission et la fusion nucléaire. Les applications sont nombreuses : datation
des objets anciens, médecine et imagerie médicale, production d'énergie nucléaire et divers

usages industriels.

I11.1. Radioactivité naturelle :
La radioactivité naturelle est un phénomene physique spontané au cours duquel certains noyaux

atomiques instables, présents naturellement dans I’environnement, se transforment en d’autres
noyaux plus stables. Cette transformation S’accompagne d’émissions de particules et de
rayonnements, tels que les particules alpha («), béta (8) et les rayons gamma (y). Ces noyaux
instables, appelés radionucléides naturels, comprennent des éléments comme ’uranium, le
thorium ou le radon, que I’on trouve dans le sol, les roches, 1’air, et méme dans le corps humain.
Ce processus spontané de désintégration contribue a une source constante de rayonnement
ionisant dans notre environnement, appelé rayonnement naturel. Il est a 1’origine de
phénomenes tels que le dégagement du gaz radon dans certaines régions. La radioactivité
naturelle joue également un réle essentiel dans la production de chaleur interne de la Terre,
influencant le volcanisme et les mouvements géologiques. Malgré son caractére naturel, ce
rayonnement est surveillé en raison de ses effets biologiques potentiels, notamment sur la santé

humaine.

111.1. 1. Types de radioactivité :

Les principaux modes de désintégration sont la désintégration a, la désintégration 3 et

la désintégration y.

40
IKKOUR KAHINA


https://fr.wikipedia.org/wiki/Radioactivit%C3%A9_%CE%B1
https://fr.wikipedia.org/wiki/Radioactivit%C3%A9_%CE%B2#D%C3%A9sint%C3%A9gration_%CE%B2%E2%88%92
https://fr.wikipedia.org/wiki/Capture_%C3%A9lectronique

N

CHAPITRE I : RADIOACTIVITE ET REACTION NUCLEAIRE

Le pouvoir de penétration des difféeronts rayonnoments

=
Electron - l
M ——— Noyvau =Seniall = 1
o re Rayonrmemant .
1 amw\
¥ [Cha R - o
p = oy
\-‘
(& 8 -

N —~—

Différents modes de désintégration radioactive

111.1.1.1. Désintégration alpha :

La radioactivité alpha est un processus par lequel un noyau atomique lourd et instable émet une
particule alpha (&), qui est en fait un noyau d’hélium constitué de deux protons et deux neutrons.
Cette émission permet au noyau de perdre de la masse et de la charge, devenant ainsi un noyau
plus léger et plus stable. Le rayonnement alpha est caractérisé par une forte capacité d’ionisation,
mais une faible capacité de pénétration, s'arrétant rapidement dans I’air ou la matiere. Ce
phénomeéne est essentiel dans la stabilisation des noyaux lourds comme 1’uranium ou le radium,
et joue un role clé dans la radioactivité naturelle.

Certains noyaux lourds (N+Z > 200) sont radioactif et se transforment en noyaux plus légers

en émettant des particules alpha o. (ou noyaux d’hélium He*?).

Equation bilan :

A A4 4
, X255 Y + He

Le nucléide X est appelé "noyau pere", le nucléide Y "noyau fils". X et Y correspondent a des
éléments chimiques différents.

Exemple : ?Ra —"”Rn +' He
88 86 2

Particulex alpha (o)

e Royons gamma (y)

AVAVAVS

Noyuu de
radium 226

Noyau de

radon 222

111.1.1. 2. Désintégration B (_%)

Dans ce type de désintégration, un neutron du noyau instable se transforme en proton, émettant un
¢lectron (appelé particule §7) et un antineutrino ¢électronique. Cette transformation augmente le nombre
de protons dans le noyau d’une unité, modifiant ainsi 1I’élément chimique, tandis que le nombre total de

nucléons reste constant. Ce phénomene se produit dans les noyaux présentant un exces de neutrons,
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cherchant a rééquilibrer leur composition. Le rayonnement béta moins est modérément pénétrant et
posséde un pouvoir d’ionisation moyen.

Les noyaux avec un surplus de neutrons (situes a gauche de la courbe de stabilité) émettent un

électron qui provient de la décomposition d’un neutron en un proton et un antineutrino _%e

électronique suivant 1’équation : n- e+ Ip+y

= i ilan : A A 0
Equation bilan : X =AY +%e+,

X et 'Y correspondent a des éléments chimiques différents.

Le rayonnement [ est trés ionisant et trés pénétrant.

Exemple :

890 » e+ SONi+ vy

Y
——-—v@

2 T ogrr estesnne I3 gemestarnne <

111.1.1.3. Désintégration B*(.%)

La radioactivité f* correspond a la transformation inverse a la radioactivité 3~ : un proton
dans le noyau instable se convertit en neutron en émettant un positron (particule chargée
positivement, antiélectron) et un neutrino électronique. Cela diminue le nombre de protons
du noyau d’une unité, transformant 1’élément chimique en son voisin. Ce processus concerne
les noyaux avec un exces de protons. Le rayonnement 3" a des propriétés similaires en termes
de pénétration et d’ionisation a la radioactivité -, mais le positron émis s’annihile
rapidement avec un électron en libérant des photons gamma.

Les noyaux avec trop de protons (ou trop peu de neutrons, donc situés a droite de la courbe
de stabilité) émettent un positron | e qui provient de la décomposition d’un proton en un

positron, un neutron et un neutrino électronique:
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1 0,4 1
P et nty

Equation bilan : A A 0
q XY+ e+y

X et 'Y correspondent a des éléments chimiques différents.
La particule notée ,9e est un positron (ou positon ou antiélectron) : de méme masse que

I’électron mais de charge opposée
Exemple :
"Be - ILi+ e+
4 +1 +1 Y

Proton NRUtron

\ positon neutring
> . + O -

iBe S

111.1.1.4. Désintégration y

Le rayonnement gamma (y) est une forme de rayonnement électromagnétique émis lors de la
désexcitation d’un noyau atomique excité (*), souvent a la suite d’une désintégration alpha ()
ou béta (B). Ce rayonnement se caractérise par des photons de trés haute énergie, avec une
longueur d’onde extrémement courte, généralement inférieure a 10 pifomeétres. Contrairement
aux particules alpha ou béta, les rayons gamma ne possedent ni masse ni charge, ce qui leur
confére une capacité de pénétration beaucoup plus grande dans la matiere.

Ils sont capables de traverser plusieurs centimétres de métaux denses comme le plomb, rendant
nécessaire un blindage conséquent pour s’en protéger. Leur haute énergie les rend
particulierement ionisants, capables de provoquer des dommages cellulaires et moléculaires,
notamment sur ’ADN. C’est pourquoi ils sont utilisés en radiothérapie pour cibler et détruire
les cellules cancéreuses, tout en étant également présents dans la nature et dans diverses

applications industrielles et scientifiques.

D D

Parent Daughter Gamma ray
(excited nuclear state)
Am A 0
zX = zX + oY
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Remargues :

e Toutes les désintégrations sont accompagnées d’une libération d’énergie !

e |l existe d’autres types de radioactivité : émission de protons, neutrons, ...

111.2. Radioactivité artificielle :

La radioactivité artificielle se définit comme le phénomeéne par lequel des noyaux
atomiques stables sont rendus radioactifs suite a une intervention humaine, généralement par
bombardement avec des particules (neutrons (3n), particules alpha (), protons (}H, etc.) ou
par exposition a des rayonnements électromagnétiques dans une réaction nucléaire
provoquée. Ce processus permet de créer des isotopes radioactifs qui n’existent pas a 1’état
naturel ou qui ont disparu de la Terre a cause de leur courte période radioactive.

111.2. 1. La transmutation : La réaction de transmutation est un processus nucléaire par lequel

un noyau atomique se transforme en un autre noyau, ce qui entraine la transformation d’un élément
chimique en un autre. Ce phénoméne peut se produire naturellement (par désintégration
radioactive) ou étre induit artificiellement (par bombardement de particules ou capture de

neutrons).

Exemple :

@ - & @ .

YN+ %He - 100 + H

Sous forme abrégée on écrit :
IN(e,p) 30

111.2. 2. Fission nucléaire : ¢’est une réaction nucléaire provoquée par I’impact d’un neutron
p quee p p

« lent » sur un noyau lourd dit : noyau-cible ; celui-ci se divise alors en deux noyaux plus légers

et plus stables (les produits de fission), et en neutrons possédant une tres grande vitesse.
Exemple de fission nucléaire : un neutron lent peut s’introduire dans un noyau d’uranium-235
et y rester. Le noyau excité se scinde en deux fragments suivant une multitude de

possibilités dont I'une est :
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'n+2°U ¥ Sr+* Xe + 3'n
0 92 38 54 0

Reéaction en chaine

Lorsqu’on est en présence d’un nombre de noyaux 2*U assez important, les 2 ou 3 neutrons
libérés dans la réaction précédente peuvent donner lieu a 2 ou 3 nouvelles fission de 2°U et
ainsi de suite. Il s’ensuit une réaction en chaine ou le nombre de fissions augmente rapidement
en fonction du temps.

111.2. 3. Fusion nucléaire :

La fusion nucléaire, aussi appelée fusion thermonucléaire, estla réaction par laquelle
deux noyaux légers, principalement des isotopes de I'hydrogene comme le deutérium et le
tritium, s’assemblent pour former un noyau plus lourd, généralement un noyau d’hélium, tout
en libérant de 1’énergie. Cette réaction est en effet a 1’ceuvre dans le Soleil et les étoiles,
ou des températures extrémes (de I’ordre de  millions de  degrés permettent aux noyaux

de surmonter la répulsion électrique (barriére coulombienne) et de fusionner.

Exemple :
Dans les réacteurs de fusion thermonucléaires (JET, ITER) la recherche porte sur la

réaction suivante :

‘H+ 3H - 3He+ {n

’ Deuterium Heliu 4
— — nergy
/
Tritium neutron
45
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111.3. Aspects quantitatifs des désintégrations radioactives :

111.3.1. Aspect énergétique :

Les réactions nucléaires s’accompagnent toujours d’une perte de masse (Am) correspondant a la

libération de la quantité d’énergie donnée par la relation d’Einstein : AE = Am.C?>

Am : perte de masse (Am = XMinitiales - XMfinales).

C: Vitesse de la lumiére dans le vide. (C = 3.10% m/s)

AE = Eproduits — Eréactits = [ ), Myroduits — > mréactifs] C?

Exemple :

530Th —32° Ra+3He
mth = 230,1047 uma, mMRra = 226,0957 uma, mye =4,0039 uma

AM = X Mfinales - 2 Minitiales :(mRa + mHe) - (mTh)
=(230,1047) - (226,0957 + 4,0039) = 0,0051 uma = 0,85.10* Kg

AE = Am.C?=0,85.1072°* (3.10%)>* = 7,65.10 3 ] = 4,78 MeV

111.3. 2. Loi de la désintégration radioactive

Lorsqu’un noyau se désintegre, il est transformé en un autre nucléide, qui peut €tre radioactif ou
non. La désintégration d'un nucléide est indépendante des conditions physiques dans lequel il se
trouve et de son état chimique.
La décroissance radioactive est régie par une loi mathématique précise exprimant la diminution
exponentielle du nombre de noyaux actifs N présent dans un échantillon, caractérisée par la demi-
vie d’un isotope, temps nécessaire pour que la moitié des noyaux No/2 a se désintégreé. Cette loi
permet de comprendre, prévoir et exploiter les propriétés des radioéléments dans tous ces
domaines.
11 s’agit d’établir 1’équation mathématique de la diminution de N en fonction du temps t.

dN =-A Ndt

Condition initiale : a I’instant t = 0, 1’échantillon comprend No noyaux radioactifs.

A l’instant t, il yen a N.
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\: est la constante de désintégration ; unité : s

A représente la probabilité de désintégration par seconde

On a donc I’équation différentielle suivante : %N = — Adt

2= —Afdt Onobtient: InN(t) - In No=—At

N = Nye=

111.3.3. Demi-vie T d'un radioélément

On appelle demi-vie T d’un radioélément le temps au bout duquel le nombre No diminue de
la moitié. Elle est caractéristique d’un nucléide particulier.
Exemples de quelques demi-vies :
228Ra (o) : T =1590 a (année)
222pn 3= ,825 d (jours)

a) Relation entre T et ) :

Ent=T, onaN(T) = No/2, donc:

N(T)= =* =Noe™

On aura donc: T = In2

111.3.4. Activité d’une source radioactive

111.3.4.1. Définition

L’activité A d’une source radioactive est le nombre de noyaux radioactifs qui se désintégrent
par unité de temps.

Si dans un intervalle de temps dt, dN atomes se sont désintégrés, I’expression de 1’activité est donnée

par :
A:_Z_’TV A=2N
Ona:
N = Nye %
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En posant Ag=ANg, on obtien : A= Aoe_’lt

Tel que :
A : T’activité a I’instant (t) (désintégration par seconde)
Ao : I’activité a I’instant (t=0)

Unité : 1 becquerel =1 Bg=1dps

Exemple : Un morceau de bois provenant d'un char égyptien présente, a cause du carbone 14,
une activité valant le 60 % de I'activité d'un échantillon actuel similaire. Quel est I'dge de ce char
égyptien ?
Données : A/Ao = 0.6 (activité de 60 % de I'activité initiale) et sachant que la période radioactive
du carbone 14 est T = 5730 ans.

Ona:

A= AO.E_M = A —e Mt t= In(A/ Ao)T _ In(0,6).5730

= 42237 ans
A, ~In2 0,693

111. 3.4.2. Applications de la radioactivité

La radioactivité a des applications variées et cruciales pour la société : elle permet la datation
archéologique et géologique, en médecine et en industrie.

e Datation en archéologie (au carbone 14) :

La datation au carbone 14 (C14) est une méthode radiométrique largement utilisée en
archéologie pour déterminer I'age des objets constitués de matiere organique, comme le bois,
les 0s, ou les restes végétaux. Le principe repose sur la désintégration radioactive du carbone
14, isotope instable présent naturellement dans tous les organismes vivants. A leur mort,
I'absorption de C14 cesse, et la quantité d'isotope commence a décroitre a un rythme constant,
avec une demi-vie d'environ 5730 ans. En mesurant la proportion de carbone 14 restant dans
un échantillon, on peut estimer le temps écoulé depuis la mort de I'organisme, jusqu'a environ
50 000 ans.

e Datation en géologie :

Plusieurs eéléments radioactifs peuvent étre utilisés pour la datation de roches. Nous prenons le
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cas du plomb.
Si on connait le rapport du nombre d’atomes de plomb N’ par rapport au nombre de noyaux

d’uranium, on peut calculer la date du début de la désintégration de 1’échantillon.

e En Médecine :

En médecine, elle est employée pour le diagnostic en imagerie nucléaire et pour la
radiothérapie ciblée, capable de détruire les cellules cancéreuses tout en préservant les tissus
sains

e En industrie : L’industrie aussi exploite les radiations dans des procédés de controle de

qualité, de stérilisation, ou de modification des propriétés des matériaux.

111. 3.3.3. Danger de la radioactivité :

La radioactivité peut provoquer des bralures et la destruction des cellules a fortes doses,
entrainer des mutations génétiques responsables de cancers a long terme, et causer des effets
graves en cas de contamination interne. La gravité dépend de la dose recue, de la durée
d’exposition, et de la sensibilité des organes exposés. Toute exposition comporte un risque,

justifiant des mesures strictes de radioprotection.
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Exercices d’applications

Exercice 1 :
1. Compléter les réactions nucléaires suivantes puis donner leur écriture abrégee :
2.
235U+ 4n > "9Xe + 3iSr + -

39C0 + - > 3EMn + a

H+ 3H - -+ {n
2. Calculer I’énergie libérée (en valeur absolue) par la premicre réaction exprimée en
MeV ;
Données : Masse atomique en uma : 23°U = 234,99332 ; 140Xe= 139,89194 ; ®*Sr = 93,89446 ;
n =1,00866
Correction Exercice 1

1) Compléter les réactions nucléaires avec écriture abrégée

La réaction classique de fission nucléaire de I’uranium-235 est :

25U+ In-> 13%%Xe+ 35Sr+2 In 235U (n, 2n) 11%°Xe, 2&ST
59Co + in - 38Mn + jHe 32Co(n, a)3¢Mn
*H+ 3H - 3He + {n 3H(D,n)%He

2) Calcul de I’énergie libérée par la premiére réaction
Différence de masse (perte de masse) :
AM = Myroquits — Mreactirs = (M(*0Xe) + m(®*Sr) + 2 x m(n)) — (m(#°U) + m(n))
Am = 235,80372 — 236,0020 = —0,19828 uma
Energie libérée (via la relation E = Amc?) :
E =0,19828 X 1,66 X 10727 x 9 x 10 = 2,96 x 10! = —185 MeV
Ou bien : sachant que 1 uma correspond a 931.5 MeV d'énergie,
E =0,19828 x 931,5 = —184,6 MeV

Exercice 2:
Le calcium 43Ca se désintégre par radioactivité (B*) a une période T de 163 jours. Sachant que
No= 5 10%° noyaux :

1) Ecrire la réaction de désintegration radioactive
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2) Calculer la valeur de la constante radioactive A en jour™ et s™.
3) Quel nombre de noyaux reste-il au bout de deux ans.

4) Calculer le pourcentage de la radioactivité initiale qui reste apres 90 jours

Correction de l'exercice 2 :

1) réaction de désintégration radioactive
26Ca — 13K + ,Je 20Ca(B")
2) Calcul de la constante radioactive 4
Relation entre période et constante de désintégration :
1= In(2) _ 0,693
T 163
2) Nombre de noyaux restant apres 2 ans

=4,25x 1073 jour ' = 4,92 x 1078571

Loi de décroissance radioactive :
N(t) = Noe—/lt = 5§ x 1020 x g~ 425x1073x730 — 2,25 x 101°
3) Pourcentage de la radioactivité initiale restant aprés 90 jours
L’activité est proportionnelle au nombre de noyaux.
Calcul du nombre de noyaux apres 90 jours :
N(90) = Nye™ = 5 x 1020 x ¢~425¥107°x90 — 3 41 % 102%noyqux
Pourcentage de radioactivité restant :
N(90)

0

X 100 = 0,682 X 100 = 68,2%

Exercice 3:
I. Le thorium, noté 2%Th, est un radioélément qui se transforme en protactinium (*°Pa) et ce
dernier se désinteégre ensuite pour donner de I’'uranium 233, selon les réactions successives

“50Th —>*5iPa — 233U

suivantes :

Ecrire les équations successives de désintégration nucléaires en indiquant leur nature et leur type.

I1. On considére un échantillon de 233Pa d’une masse mo égale a 1 g.

1. Combien y a-t-il de noyaux radioactifs présents dans cet échantillon ?

2. Quelle sera la masse de cet échantillon aprés t=135 jours ? En déduire la masse de 233Pa

désintégrée.

3. Déterminer 1’activité initiale Ao de cet échantillon. Que deviendra cette activité un an plus

tard ?

Données : M(Pa)= 233,04 g.mol* ; 2=25,7x103jour
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Correction détaillée de I'exercice 3 :

I. Equations successives de désintégration
Le thorium 233 (333Th) se désintégre en protactinium 233 ( 333 Pa) par émission béta moins
B7):
23Th > 23Pa+ e +vy
Type : désintégration naturelle S~ .
Ensuite, le protactinium 233 se désintégre en uranium 233 ( 233U) également par
désintégration 8~ : 2B3Pa->23U+ Je + vy
Type : désintégration naturelle ™.
I1. Calculs sur un échantillon de masse my = 1 g de 333Pa
1. Nombre de noyaux radioactifs dans I’échantillon
Masse molaire de 233Pa: M = 233,04 g'mol ™.

Nombre de moles :

_my 1

_ -3
m —233’04—4,29><10 mol

Nombre de noyaux (avec:
Ny =nX Ny = 4,29 x 1073 X 6,023 x 10?3 = 2,58 x 102! noyaux
2. Masse de I’échantillon apreés t = 135 jours et masse désintégrée
Constante de désintégration 1 = 25,7 x 1073 jour™ .
Loi de décroissance radioactive :
N(t) = Npe ™ = m(t) = mpe ™
Calcul du nombre de noyaux restants aprées 135 jours :
m(135) = 1 x e~ 00257135 = 0 031 g
3. Activité initiale A, et activité un an plus tard
Formule de I’activité :
Ay = AN,
Calcul numérique :

_ 0,0257 x 2,58 x 102!
o 86400
Activité aprés un an (365 jours) :

A(t) = Ape™ = 7,67 x 10™ x 7002573365 = 6,44 x 10 Bq

= 7,67 X 101* dps
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Exercice 4:
Un noyau radioactif de Cobalt ($2Co) se désintégre en émettant un rayonnement . Sachant

que sa periode est T=2 jourset mo =19 :

1) Ecrire la réaction de désintégration de ce noyau.

2) Calculer la valeur de I’activité Ao. Quelle sera I’activité au bout de 15 jours.

3) Calculer le temps nécessaire au bout duquel 1’activité aura diminué de trois quarts de sa
valeur initiale.

Correction de I'exercice 4 :

1) Equation de désintégration radioactive du $3Co
Le $9Co se désintégre par émission S~ en S9N :
89Co - SANi++_ e + vy

Il s’agit d’une désintégration naturelle S~ (électron émis).
2) Calcul de Pactivité initiale A, et activité apres 15 jours
Calcul du nombre initial de noyaux Nj :
% X Ny = % X 6,023 x 102 = 1 x 1022 noyaux
Constante de désintégration A liée a la période T par :

L _In@) _ 0693

T 2

N():nXNA:

= 0,3465 jour™?!

Activité initiale :
0,3465 x 1 x 1022
86400

Ay = AN, = = 4,01 x 10° Bq

Activité apres 15 jours :
A(t) = Age™ = 4,01 x 1016 x ¢~03465X15 = 2 21 x 10'* Bq
3) Temps nécessaire pour que ’activité diminue de trois quarts
L’activité apres temps ¢ vaut :
1
A(t) = Ay X 7 (car diminue de trois quarts)

Formule de la décroissance :

1 1
_AO = Aoe_/lt = —At = ln (_>

4 4
_In(4)_ 1386 _
T 71 T 03465 OUB
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Exercice 5:
L activité initiale Ao d’une substance est estimée a 5,21. 10 bq.
1) Calculer le nombre de particules radioactives initiales, sachant que la période de
radioactivité est T=500 jours.
2) Calculer la masse initiale (m) sachant que la masse molaire de ce composé est M = 235
g/mol.
3) En utilisant la loi de décroissance radioactive, déterminer la masse restante au bout de
1500 jours.

4) Déterminer I’activité de la substance au bout de 2500 jours.

Correction ’exercices

1) Calcul du nombre initial de noyaux N,
Constante de désintégration :
A In(2) _ 0,693
T 500
Relation entre activité A, et nombre de noyaux :

Ay 521x10
1 1,386 x 1073

= 1,386 x 1073 jour™?

Ay = ANy = N, = = 3,76 X 10*3noyaux

2) Calcul de la masse initiale m,
Nombre de moles initial n, :

N, 3,76 x 1013

N_ = m = 6,24 X 10~ mol
A )

n():

Masse initiale :
my=noXM=624%x10"11x235=147%x10"8g
3) Masse restante apreés 1500 jours
Temps t = 1500 jours.
Loi de décroissance radioactive :
N(t) = Nye™ = 3,76 x 1013 x ¢~1:386x107x1500 — 4 66 x 10'2noyqux
Moles restantes :

_N(®) 4,66 x 10%2

t)=—"= = 7,74 x 10712 mol
O = =503 x 107 mo

Masse restante :
m(t) =n(t) XM =7,74%x10"12x235=1,82x10"%g
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4) Activité apreés 2500 jours
A(t) = Age™ = 5,21 x 1010 x ¢~1386x107°x2500 — 1 67 % 10° Bq

Exercice 6:

Un fragment de bois ancien contient 64,5 g de carbone. L'activité mesurée de ce fragment est
de 288 désintégrations par minute (dpm). Un bois vivant présente une activité de 96,5 dpm pour
10 g de carbone. La demi-vie du carbone 14 est de 5730 ans. Calculez 1’age du fragment de
bois.

Correction I’exercice 6

-Calcul de I’activité du bois vivant pour 64,5 g :

Pour 10 g, activité = 96,5 dpm

Pour 64,5 g, 4, = 22 x 96,5 = 622,43 dpm

10
-Calcul de la constante radioactive A :
=1n—2=@= 1,21 X 10~* ans™?
T 5730 ’
-calcul de T : A(t) = Age™ M

288 = 622,43 X e~ 121x107%¢

1 ( 288 )— 1,21 x 10~*¢
"62223) =

e 0,771
T 1,21x 1074

L’age du fragment est donc d’environ 6370 ans.

= 6371 ans
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CHAPITRE IV : STRUCTURE ELECTRONIQUE DE L’ATOME

Introduction

On imagine actuellement I’atome comme étant constitué d’un noyau trés petit et trés dense,
contenant des protons et des neutrons et autour duquel se trouvent les électrons. Comment les
électrons sont-ils arrangeés dans les atomes et comment les atomes peuvent-ils absorber et
réémettre de 1’énergie, sous forme lumineuse ou particules ? Ces questions feront 1’objet de ce
chapitre.

Lorsque Rutherford propose le modele atomique, il pense pouvoir décrire le mouvement des
électrons autour du noyau grace aux lois de la mécanique classique énoncé par I. Newton. Tres
rapidement cependant, il s’apercoit qu’elles ne s’appliquent pas aux électrons des atomes. Le
début du 20°™ siécle a vu la naissance d’une nouvelle mécanique adaptée aux objets minuscules.
Cette mécanique est appelée mécanique quantique ou ondulatoire. Nous indiquerons les principes

de base et nous montrons comment elle a permis d’¢lucider la structure électronique des atomes.

1VV.1 Dualité onde corpuscule de la lumiére :

Une onde lumineuse se manifeste a la fois : comme une et comme un flux de grains d’énergie

Deux ondes en phase Deux ondes déphasees Source: toutestquantique. fr/dualite/ 4
s"additionnent s annulent :

A ¥a TELYLY
+ +
ACAYEVAY L =

Plaque a 2 fentes
Source de
lumiere

appelés photons (dualité onde-corpuscule).

Figure IV. 1. Expérience des fentes de Young
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> Aspect ondulatoire de la lumiére :

YOUNG observe sur 1’écran une alternance de zones claires et sombres
que I’on appelle franges d’interférences qu prouve le caractére ondulatoire de

la lumiére. L’onde lumineuse est une onde électromagnétique qui se propage

dans le vide avec une célérité C=3-10mss

. Elle est caractérisée par une fréquence v, un nombre d’onde v et une longueur
d’onde 4 telle que :

Rayons Rayons X uv Infrarouge Rrﬁ:::?cr: FM|TV| sw | AM
gamma (IR) P e

10°%* 1002 1019 10°%|10° 10% 102 1 106* 10

Longueur d’onde {en métres|
/Domaine du visible

400 nm 500 nm 600 nm 700 nm
Longueur d'onde {en nanométres )

Figure V. 2. Spectre électromagnétique

> Aspect corpusculaire de la lumiére : effet et photoélectrique :

4 20 ()

Z OO =178
E®» [Lalumiere rouge
ne permet pas I"'effet
rhotoelectrigue

S0 0 -2, 07 J—

& Lalumiere verte
permet 'effet photoelectrique

500

E© Lalumiere bleue
pPermet 'effet photoelectrigque
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B2 A [

Effet phaotoslectrique. Chague Slectron de masse m. 21 vilesse 1.
emporte une énergie cinstique @ & < v — 7

Figure IV. 3. Effet photoélectrique

Lorsque les photons heurtent un métal, les électrons les absorbent. Si I'énergie caractéristique
des photons E qui est liée a leur fréquence v est supérieure au travail d’extraction des électrons

(énergie du seuil)Eo, ceux-ci sont éjectés.

D'aprés Einstein, la lumiére est un corpuscule, d'énergie E :

E=hv

Un photon absorbé provoque I’extraction d’un électron du métal. Chaque électron est arraché
au metal par un seul quantum de rayonnement.

E = EO+EC:EO+]/2meV2:hV

Il existe une fréquence de seuil v, telle que :

Eo=W (extraction)— hVo

Si la fréquence du rayonnement est assez élevee, I'électron sort du métal avec 1’énergie
cinétique % mev?.

Avec h : (constante de Planck) h=6,626-10-%4J s

Si E>Eo (v >vgetA<ldo), I’électron est arraché et possede une énergie
cinétique E¢ on dit alors qu’il ya effet photoélectrique.
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1V. 2. Interaction entre la lumiére et la matiére :

» Spectre d'émission de ’atome d'hydrogeéene :

15
56 2 mm

14
41009
124

s

lpdrogere

.-""'- i

Specire d'eémission de ["hydrogéne

i

T T T T T T
40 251 LY Ll ) Hall LU

Figure 1V. 4. Spectre d’émission de I’atome d’hydrogéne

L'examen détaillé du spectre d'émission de I'hydrogene fut mené par Balmer en 1885.

Il put mettre en évidence des raies dans le domaine I’ultraviolet, le visible et ’infrarouge. Les
premiéres raies étudiées se situent dans le domaine du visible avec des longueurs d’ondes entre 656,2
et 364,6nm allant du rouge au violet. Celle-ci appartiennent a la "série de Balmer" pour laguelle n=

2etm> 2.

» Relation empirique de Balmer-Rydberg

Ritz et Rydberg ont donné une relation empirique pour trouver les longueurs d’onde

de toutes les raies des différentes séries observées pour I’atome d’hydrogéne tel que :

1 1 1
c=1=R (———).
y H\p2 g2

Avec : netm étant des nombres entiers avec n < m. ils représentent des niveaux d’énergie.
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A: longueur d'onde correspondante
Rw : constante de Rydberg = RH = 109677 cm

Tableau 1. Série du spectre de I’atome d’hydrogéne avec les transitions correspondantes :

Série Transition Domaine Spectrale
Lyman n=>1etn,>1 Ultraviolet

Balmer n=2etny;>2 Visible

Paschen ni=3etn;>3 Infrarouge

Barcket n=4etn,>4 Proche Infrarouge
PFund n=5etn,>5 Infrarouge lointain

1V.3. Modéle de Bohr dans le cas de I’atome d’hvdrogéne :

1VV.3.1. Postulats de Bohr :

Pour interpréter le spectre d’émission de I’atome d’hydrogeéne Niel Bohr a proposé en 1913 une

théorie fondée sur les trois postulats suivants:

1-L’¢électron tourne autour du noyau en décrivant une orbite stationnaire et son énergie demeure
constante.

2-L’électron occupe des orbites privilégiées. De ce fait, son moment cinétique p est discret

(quantifié) tel que : nh
H=mVr=_—
27n

Avec :

h : constante de planck. h = 6,623 1034 j.s
m : masse de 1’¢lectron.

n : nombre quantique

V : vitesse de 1’électron

1- Au cours d'une transition entre deux états stationnaires d'énergies respectives Einitiale
et Efinale, il y @ émission ou absorption d'une quantité d'énergie égale a :

| AE | = hv =| Einitiate - Efinale |

v : fréquence de rayonnement mis en jeu.
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» Une absorption d’une radiation est obtenue lorsque 1’électron passe du niveau n au niveau m
avec m>n.

AE:+hV=Em _En >0

»Une émission d’une radiation est obtenue lorsque 1’électron passe du niveau m au niveau n avec
m>n.

AE= - hV=En—Em <0

L
lecton elechron
Em 0 O
—h ' ABSORPTION
IVAYAVS! CAVAYATE
En _e , G
N f enegie!| Emission Mhagrehin

1V.3.2. Calcul du rayon de ’atome d’hydrogéne :

L'hydrogéne *H est constitué d'un noyau de charge (+e)
et d'un électron de charge (-e) séparés par une distance r. L'électron décrit une trajectoire
circulaire avec la vitesse V

et est soumis a deux forces Fc et Fe.

Fe: Force d’attraction ¢lectrostatique qui s’exerce entre

les le noyau et I’électron

Fc: Force centrifuge. \ Ve=dWd =0(V=cte)

B Kqq' —Ke?
Fe=-1L =

r2 rz -’

Pour que I’¢électron soit stable sur une orbite circulaire, il faut que

I Fc =1 Fell
Par ailleurson a :

Ke? mu? K e?
— = 2V = 6))
T T mr

D’apreés le deuxiéme postulat de Bohr :
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nh

mor = o (2)

Et on remplacant (1) dans (2) on obtient :

h?%n?

Fe e (3)

- 4_n-kaeZ TR

On pose ri=ao= rayon de la premiére orbite de Bohr tel que :
hZ
~ 4m2kme?

rs= Q,

rs = a, =0.534°

On aura donc le rayon d’une orbite n de I’atome d’hydrogéne:

r, = a,n* = 0,53 n?

1V.3.3. Détermination de I’énergie totale et du rayon de P’orbite décrite par I’électron :

L’énergie totale d’un électron sur son orbite égale a la somme de son énergie cinétique et potentille

Er=Ec+Ep

» Enremplacant (1) dans (4) on obtient on obtiendra 1’expression de Ec:

. 1, Keé?
= — mv‘ =
© 2 2r
» L’¢énergie potentielle est définit comme la force qui raméne 1’électron de I’in fini vers
. . —_ K e?
son orbite et aura comme expression : E, = f; | Fell.dr = ——

, . ar s . ke Ke? -k e*
L’expression de Et s’écrit donc comme suit :Eq = o T T T T e

..(5)

En remplacant (3) dans (4) on aura :

_2k2 2 4
Onpose: E;= %

Tel que E1 est 1’énergie de 1’¢électron sur la premiére orbite (E1= -13,6eV).
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On obtient : 1 1

ET=En=E1*;=—13,6*;

L’expression de ET montre bien que 1’énergie totale de 1’¢électron est quantifiée.

1V.3.4. Transition entre niveaux électroniques :

Le passage de I’¢lectron d’un niveau supérieur m a un niveau inférieur n s’accompagne
d’émission d’un rayonnement d’énergie

c 1 1 1_E 1 1
|AE| =hv= hI:|Einitia'Efinale |:|En—EmZIElxn—Z—ED(mlﬁzzh—iX ﬁ_ﬁ]

Eq 1_
Onpose:RH:E = <

RH constante de Rydberg proche de la valeur expérimentale donnée empiriquement par Balmer

RH =10973740 m :

Ainsi on retrouve la formule empirique de Ritz et les différentes séries de raies du spectre d’émission
de I’atome d’hydrogéne. Les transitions spectrales entre les différents niveaux électroniques de

I’atome d’hydrogéne sont représentées dans le diagramme énergétique suivant :

Electron 2 I'infini du noyau nes

0
M Sene de Modéle de Bohr
it
| l Lyman
g L i ulfraviolet
0,54 eV — I by el
Pfund
i it
-0,85 eV ‘ ;
— n= 4
Brackett
-1,51 eV : .
‘ —— n=38 B
| Paschen Serie de
.3,42 eV _vrvey i
" n=2 (infrarouge)
. Balmer
-13,6 eV jv‘
| SS— n= 1 n:S
Lyman

Figure IV. 5 : Représentation des différentes transitions de chaque série de raie (modeéle de Bohr
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1V.3.5. Spectre des ions hydrogénoides:

On appelle ions hydrogénoides, des cations qui possedent un seul électron et Z protons. Exemple :
He+ . Li++ - Be+++
Le calcul du rayon, de I’énergie et de la vitesse de 1’¢électron d’un ion hydrogénoide sur une orbite n

nOUS Mene aux expressions suivantes:

72 72 1_ 2, 1L _1
En=E x5=-13,6x2. | | = RuxZ x| -]

Important a retenir :

» L’état fondamental de 1’¢électron de 1’atome d’hydrogeéne correspond a n=1

> Premiére état excite n= 2, deuxiéme état excite n=3, 3eme état excite n=4...............

» L’énergie d’excitation de 1’atome d’hydrogeéne est 1’énergie nécessaire pour faire passer
I’¢lectron de I’orbite
n a une orbite m (n<m).

» L’énergie d’ionisation de 1’atome d’hydrogéne est 1’énergie nécessaire pour faire passer
I’¢lectron
de I’orbite n = 1 a m =co0. Ce phénomene correspond a I’arrachement de I’électron de 1’atome.

» L’énergie d’ionisation de I’atome d’hydrogene est : AE = +hv = E,, - E1=+13,6eV

» Lorsque n1 = n et n; = n+1 cela représente la premiere raie qui correspond a Amax et Emin

» Lorsque n1 = n et ny =« cela représente la raie limite qui correspond Amin €t Emax

1V.4.Modéle quantique de I’atome — Notion d’orbitale atomique :

Le modele de Bohr ne permet pas d'expliquer tous les résultats expérimentaux. Cette théorie
ne parvient pas a interpréter les spectres des atomes polyélectroniques. Ce modele est abandonné et
remplace par le modéle quantique (ou ondulatoire) par de nombreux physiciens (Werner Heisenberg,
Louis De Broglie, Erwin Schrodinger) en tenant compte non pas de la position précise de 1’électron,

mais de sa probabilité de présence en un point de 1’espace.

1VV.4.1. Dualité onde-corpuscule — Onde de De Broglie :

La physique quantique associe une onde et une particule. Cette association se traduit par la
dualité onde-corpuscule. Par analogie avec les photons, louis De Broglie (1924), a son tour, associa a

chaque particule de la mati¢re I’aspect ondulatoire. Il s’en suit qu’a toute particule matérielle (comme
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I’¢électron) douée d’une quantité de mouvement p = m.v est associée une longueur d’onde dite de De

Broglie : h
A=—
mv

Exemple : Considérant une balle de tennis (échelle macroscopique) de masse 114g qui se déplace a

une vitesse v de 175 km/h.

~34
La longueur d’onde associée a cette balle est: A= 6,626.10 =1,2.10*m elle est

(114.10°).(175.10° /3600)

tres petite qu’elle ne peut étre mesurée par aucun instrument existant.

Dans le cas d’un électron (échelle atomique ou microscopique) qui se déplace a une vitesse v de 2,2.10°

6,626.10*
(9,11.10%).(2,2.10°)

m/s, la longueur d’onde est : 1 = =331.10"m

1VV.4.2. Principe d’incertitude d’Heisenberq :

Les notions classiques de la position ou de la vitesse ou d’une fagon générale de la trajectoire
d’une particule se trouvent rejetées, par conséquent le concept de particule est remis en cause par la
mécanique quantique. Ce principe donne une délimitation entre I’aspect corpusculaire et 1’aspect
ondulatoire. On ne peut donc connaitre simultanément la position et la quantité de mouvement d’une

particule, mais on peut les mesurer séparément avec toute précision désiree.

Ax A >h—1xh

AP =5=5"
h

AxXxXAV>—
4mT™m

Tel que : A x est I’incertitude ou I’erreur sur la position

A v est ’incertitude ou ’erreur sur la vitesse

h : constante de Planck réduite. (h=£r)

Exemple : Appliquant le principe d’Heisenberg aux deux systémes suivants pour calculer Av:
Un électron se déplagant en ligne droite (Ax = 14),

Une bille de masse 10g se déplacant en ligne droite (Ax = 1um).

Echelle macroscopigue échelle microscopique

Une hille un électron

Masse : 10g = 102 Kg masse : 9,11.10°% Kg
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AX=1pm =10%m Ax=1A=10"m
-34 -34
v 6’626'%20 —=0510"ms™"  Av 0.626.10 - = 0,58.10°ms™
4(314)(107%)(10°) 4(314)(9,11.10*1)(10%)

A 1’échelle atomique, ’incertitude sur la vitesse (Av) est trés importante. Ainsi, la position d’un
¢lectron, possédant une quantité de mouvement bien déterminée, ne sera définie qu’avec une certaine
incertitude. On décrira donc sa présence dans un domaine de probabilité de présence et non pas par sa

position sur une orbite.

1V.4.3. Mouvement ondulatoire de I’électron :

L ’électron est une onde (De Broglie) dont |’énergie est quantifiée (Bohr). Dans un mouvement
périodique (circulaire oscillant autour d’un point d’équilibre), sous I’action d’un champ de forces
duquel la particule ne peut s échapper : une onde doit retourner a son état initial au bout d 'un nombre
entier de longueur d’onde A (onde stationnaire): 2mr = nA.

Et comme A = h/mov on retrouve la quantification de Bohr (movr = nh/2m)

1V.4.4. Modéle de Schrodinger et probabilité de présence :

Dans un atome, pour un électron, il est impossible de connaitre simultanément sa position et
sa vitesse (Heisenberg). L’introduction de 1’équation de Schrodinger est considérée comme 1’équation
clef de la théorie quantique. Tout ce qu’on peut savoir sur I’état de mouvement de 1’électron se raméne
a la connaissance d’une fonction mathématique y(X,y,z), ou x, y et z sont les coordonnées cartésiennes
de I’électron dans un repére li€¢ au noyau en un point M(x,y,z). L’équation de Schrodinger concilie la
nature ondulatoire des particules avec le principe d’incertitude d’Heisenberg. On peut donc associer a
I’électron une onde de De Broglie qui sera décrite par une fonction mathématique ¥ appelée fonction
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d’onde (ou orbitale) solution de 1’équation de Schrédinger :

h> |y 0w o7
8z°m,| ox° oy° oz
2
C’est une équation aux dérivées partielles ou me est la masse de I’¢lectron et E | =-Z Ke son énergie

potentielle. Cette equation traduit la conservation de 1’énergie totale E.

h? o 9% ¢?
o7 {6’X2 + PY: + ?} +E, ou H = opérateur Hamiltonien
7°m, z

Sionnote: H=-

L’équation de Schrodinger s’écrite de fagon plus condensé : Hy = E v

h? h?
AveC: H=-— A+E, =- A+E,
87°m, 2m,
— 2
Et: h=Let E =-7 Ke
2 P r

L’équation de Schrodinger effectue la synthése des aspects corpusculaire et ondulatoire de la particule
microscopique.
» Aspect ondulatoire : On part d’une onde stationnaire dont I’amplitude est indépendant du

R - . 27 X
temps pour un systéme unidimensionnel : y/(x)=, cos——

> Aspect corpusculaire : D’aprés De Broglie : mv = p =%

» Conservation d’énergie : E = Ec + Ep (X)

La combinaison de ces trois relations conduit a I’équation de Schrodinger. Considérons le cas simple
d’une particule se déplacant sur un axe des x dans un potentiel Ep(x) indépendant du temps.
27 X h? d 2[//

w(x)=yocos— = gxm, dx?

+E,(X) w(x)=E w(x) (Equation de Schrodinger)

La fonction d’onde v satisfait a I’équation, dite de Schrodinger. Dans cette équation les inconnus sont
E ety (X).
¥ n’a pas de signification physique mais elle contient toute I information accessible concernant la
particule. Elle permet ainsi de calculer |’énergie de |’électron et sa probabilité de présence dans une
région donnée de I’espace selon les coordonnées spatiales (x,y,z) @ un instant t. Pour I’atome

d’hydrogene W dépond des nombres quantiques n, 1 et m et s’écrit W im.
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Le carré de la fonction |y|? en un point de I’espace, détermine la probabilité de trouver 1’électron décrit

par y(x, y, z) dans le volume défini par (x + dx), (y + dy) et (z + dz).

Dans un volume dV on aura : dP = |y|? dxdydz = |y|?> dV, dP étant la probabilité de présence de
I’¢lectron dans le volume dV, autour du point de coordonnées X, y, z. De fagon simpliste, on parlera

de densité électronique, ou de nuage électronique.

+o 2
Pour tous I’espace : p= _[ |\P| dv=1; on a la certitude de trouver I’¢lectron, la fonction y est alors

normée.
On ne pourra jamais définir une trajectoire ou une orbite pour 1’électron, comme le proposait

le modele de Bohr. On ne pourra fournir qu’une distribution de probabilités de présence de
I’¢lectron autour du noyau, ou de la densité électronique. L’¢lectron est "quelque part" dans
une orbitale. On substitue alors la notion la notion classique de localisation statistique par probabilité

de présence.

Conclusion :

- En Mécanique classique on parle d’Orbite (L’électron se trouve a une distance d du noyau,
il ne peut en aucun cas se trouver ailleurs) et en Mécanique quantique on parle d’Orbitale
L’¢lectron a une probabilité donnée de se trouver a une distance d du noyau. La fonction d’onde
Y dépend en fait de 3 nombres quantiques n, I, m qui décrivent | électron (Wn,m.).

- On définit comme Orbitale Atomique une zone de |’espace ou la probabilite de trouver un
électron autour du noyau est de 95%.

- Pour une méme valeur de E, il y a plusieurs orbitales atomiques qui différent par la valeur

des nombres quantiques, n, I, m. Ceci implique que le niveau d’énergie En est dégéneéré.

1VV.5. Nombres quantigues :

L'état quantique de I'électron dans un atome est caractérisé par trois nombres quantiques : n, I, m.
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> Nombre quantigue principal n

C'est un nombre entier positif : n=1, 2, 3,... etc. Il définit la couche électronique.

Va|eUI’S de n 1 2 3 4 5 6 7 CoucheQ - n="7

CoucheM —n=3

CoucheL —-n=1

Couche ou orbite K IL M| N| O|P |Q

Couwche K. —+n=1

=/

» Nombre quantique secondaire ouazimutal | :

Ce nombre caractérise la sous-couche (ou le sous niveau) occupée par I'électron. Il définit la
forme des orbitales.
I estunentiertelque: 0<I<n-1

Selon la valeur de 1 on donne un nom a la sous couche désignée par une lettre minuscule

telle que :
Valeurs de 1 01|12 |3
Sous couche ou orbitale s |p |d |f —_—

» Nombre quantiqgue magnétique m :

Ce nombre définit le nombre d'orientation dans I'espace que peut prendre I'électron
lorsqu'il est soumis a l'action d'un champ magnétique. C'est un nhombre entier qui peut
étrenultelque ;-1 <m<+1.

Il caractérise la case quantique occupée par 1’électron symbolisée par un rectangle dont le

nombre est égalea 2 1 + 1.

m=0 -1 0 +1 2 -1 0 +1 +2 -3 -2 -1 0 +1+2 +3
I=0 (s) =1 (p) I=2 (d) 1=3 (f)
» Lespin (s)

Le spin représente le sens de rotation de 1’électron et ne peut prendre que deux valeurs :
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s= +1/2 ou -1/2 et il est représenté symboliquement par:

» une fléche vers le haut (1): un électron dans 1’état de spin s= +1/2

» une fléche vers le bas (1): un électron dans 1’état de spin s = -1/2

Remargue : Une orbitale peut contenir 2 électron au maximum donc le nombre maximale

d’électrons dans une sous couche ne=2*nombre d’orbitales.

Exemples récapitulatif :

n I sous- m nombre nombre
couche d’orbitale d’élec_trons
maximal
1 0 1s 0 1 2
2 0 2s 0 1 2
1 2p -1,0, +1 3 6
3 0 3s 0 1 2
1 3p -1,0, +1 3 6
2 3d -2,-1,0,+1, +2 5 10
4 0 4s 0 1 2
1 4p -1,0, +1 3 6
2 4d -2,-1,0,+1, +2 5 10
3 af -3,-2,-1,0, +1, +2, +3 7 14

1V. 6. Représentation spatiale des orbitales atomiques :

Il est important pour comprendre la formation des molécules de représenter spatialement les OA.
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> Orbitale type s

Les fonctions d’ondes 1s et 2s ne dépendent que du rayon r

Z
D D D
n=1 n=2 n=3
> Orbitale type p
- /
X ‘ p
¥
P}f /’p?
> Orbitale type d
#
d—‘f)-"
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IV.7.-Energie électronigue des atomes : cas général

1V. 7.1 Atomes Poly-électroniques (régle de Slater)

Dans les atomes polyélectroniques, il y a plusieurs électrons donc les interactions a prendre en
compte sont celles entres les électrons et le noyau, mais aussi celles entre les electrons. La charge que
percoit chaque électron est inférieure a la charge nucléaire effective en raison de I'effet d'écran des
autres électrons. En appliquant la régle de Slater, nous pouvons calculer la constante d'écran, désignée
par la lettre o, pour chaque électron de I'atome. La charge effective du noyau peut étre définie comme
étant la différence entre la charge réelle du noyau (Z) et I'effet d'écran, qui est exercé par les électrons
qui tournent entre le noyau et I'électron de valence. La charge nucléaire effective est calculée par la
formule Z* = Z - 6 ou, Z = numéro atomique ¢ = constante d'écran. Afin de calculer la charge nucléaire
effective (Z*), nous avons besoin de la valeur de la constante d'écran (o), qui peut étre obtenue en

utilisant les régles suivantes :

1. Chaque autre électron au méme groupe que I'électron j exerce un effet écran équivalent a
0,35 (charges électroniques), a I'exception du groupe 1s pour lequel I'écran d'un électron sur
I'autre est 0,30.

2. Un électron j d'un groupe ns np subit un écran de 0,85 par chaque électron de nombre
quantique principal (n - 1), ainsi qu'un écran de 1,00 par chaque électron de nombre
quantique principal inférieur.

3. Un électron j d'un groupe nd ou nf subit un écran de 1,00 par chaque électron d'un groupe
inférieur, soit avec une valeur inférieure de n, soit avec la méme valeur de n que I'électron j

et une valeur inférieure de I.

\

Repulision =
: = électrons

—«  externes

Attraction |- __

électrons
internes
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Effet d’écran (o) de I’électron j sur ’électron i selon Slater:

Etat de I’électron faisant écran j
Electron étudié i | 1s | 2s2p [3s3p | 3d |4s4p | 4d | 4f
1s 031 O 0 0 0 0 0
2s2p 085[035] 0 0 0 0 0
3s3p 1 [085[03]| 0 0 0 0
3d 1 1 1 [035] 0 0 0
4s4p 1 1 1085[085[03]| 0 0
4d 1 1 1 1 1 [035] O
4f 1 1 1 1 1 1 1035
Exemple : Calculer Z* de I'électron 2p dans l'atome d'azote.
« La configuration électronique est (1s?) (2s?, 2p°).
o La constante d'écran ¢ = (0,35 x 4) + (0,85 x 2) = 3,10.
« Lacharge nucléaire effective, Z*=2Z-06=7 - 3,10 = 3,90.
IV.7.2. Diagramme énergétique d’un atome poly-électronique
L *énergie d’un électron est calculée en fonction de Z*: E, = 51_222
n

Qd,‘y 3d,, 3d,, 3d,z.2 3d,- >
e W
2
[3=]
®» = 3p 3p, 3p.
a-_‘_Q
— —
@D © 3s
c o
=
=
[&3
B

1s

Contrairement a | ‘atome d’hydrogéne E(2s) # E(2p) car 1 ‘écrantage des électrons sur | ‘orbitale

2p par les électrons 1s est plus fort que celui des électrons sur | ‘orbitales 2s du fait de la forme
des orbitales
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1V.8. Configurations électroniques d’un édifice monoatomique :

Etablir la configuration électronique d’un atome ou d’un ion monoélectronique dans un
état donné consiste a indiquer la répartition des Z électrons dans les différentes orbitales atomiques
(O.A) 1525 2p,...etc, le nombre d’électrons étant noté sous forme d’exposant.
Exemple : 1s? signifie que deux électrons occupent I’O.A. 1s.

Le remplissage des cases quantiques ou orbitales atomiques doit impérativement respecter les
quatre regles suivantes.

1V.8.1. Principe de stabilité

L’état de plus basse énergie d’un atome (ou d’un systéme) polyélectronique est son état

fondamental ; les états d’énergie supérieure sont des états excités.

1V.8.2. Régle de KlechkowskKi

L'ordre de remplissage des couches et des sous couches s'effectue par valeurs croissantes du

couple (n + 1). Si deux ou plusieurs couples (n + I) conduisent a la méme valeur, ils seront
classés par ordre de n croissant.

Représentation de la regle de klechkowski :

o+ =1

re « £ =2

Cowche B 1 e+ £ =3

- ap o= =4
oouche |1 2= 2P e f =5

: e+ £ =5
Ccouche M i 3= =] 2d v =7
couche B A . Tn) A A m+£=8
conchse O ; O o = =1
oowche - s G LAt

couchae O ) TS T

L'ordre de remplissage des sous couches quantiques est :
1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s 5f 6d 7p

Ce qui corresponde a 1’écriture suivante : ns (n-2)f (n-1)d np

1V.8.3. Principe d’exclusion de Pauli :

Deux électrons d’un méme atome ne peuvent avoir leurs quatre nombres quantiques identiques :
n, I,mets.
Exemple : Dans une méme case n, I, m sont fixés. On ne peut placer que deux électrons au

maximum avec leur nombre quantique de spins opposes.
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1V.8.4. Régle de Hund m /#4\

Dans I'état fondamental, les’€lectrons se placent de fagon a enoccuper le plus grand nombre de

cases possible avec des spins positifs (paralléles) avant de se placer avec des spins négatifs

Exemple : ns np

T 11 11 (B
TEFRT HET] TR

Remarques :
1- La configuration électronique peut étre également écrite sous la forme condensée :

[configuration d’un gaz rare] + couches externes.

2- La couche de valence est la couche la plus externe de I'atome, occupée par des électrons.
C'est elle qui fixe les propriétés chimiques. Si une sous couche interne n'est pas totalement
remplie ; on considérera cette sous couche comme faisant partie de la couche de valence.

3- Les gaz rares (ou nobles ou inertes) sont chimiquement stables et ont une configuration
électronique de la couche périphérique ou de valence : ns? np®.

Exemple : 22Ti : 1s?, 2s? 2p®, 3s? 3pb, 4323512 & [Ar]4s? 3d?
Couche de valence

1V.8.5. Exceptions de la régle de Klechkowski :

Une sous couche vide, totalement remplie ou a moitié remplie confére une plus grande stabilité aux
atomes. Cette régle s'applique particulierement aux configuration du type (n-1)d°ns? (Cu, Ag et
Au) et (n-1)d* ns? (Cr, Mo) qui se transformeront respectivement en (n-1)d'°ns? et (n-1)d°ns! (un
électron de la sous couche s transite vers la sous couche d pour la compléter a 5 ou a 10 électrons:
la configuration obtenue sera plus stable que la configuration initiale.
Dans le cas des électrons de type f, le niveau d recoit d’abord un électron avant que le niveau f ne
commence a se remplir.
Exemple : 20Cu : 1s?, 2s? 2p®, 3s? 3p°®, 4s? 3d° < 1s?, 2s? 2p°®, 3s? 3p®, 4s! 3d0 < 1s?, 2s? 2pS,
3s? 3p°3d™, 4s” < [Arlss 301%s?,
Couche de valence
24Cr : 182, 252 2pb, 3s2 3p®, 452 3d* < 1s?, 252 2pS, 3s? 3p¢, @5 & [Ar]is 4s? 3d%.

Couche de valence
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Exercices d’applications

Exercice 1

Une lampe a mercure émet des photons dont la longueur d’onde associée est 2537 A. Ce rayonnement
permet d’arracher des €lectrons d’une surface de sodium métallique.

1. Quelle sera I’énergie d’un électron expulsé sachant que 1’énergie de seuil nécessaire pour arracher un
électron de la surface est 2,30 eV ?

2. Quelle sera la nature de la nature de cette énergie ?

3.Déterminer la vitesse maximale des électrons émis.

Données : h=6,626.104] s, m (électron) = 9,109.10% kg, e = 1,602.10° C,c =3.108 m s*

Correction de P’exercice 1

: . . _ hc _ 6626x1073*x3x10% _ -19
1. Energie du photon : E = PRy 7,83 x 1077 )
_ 783X 10719 4890V

T1e0zx10 10 7€

Energie de l'électron: E.=E —W = 4,89 — 2,30 = 2,59 ¢V
2. Nature de 1’énergie : Energie cinétique
3. Vitesse maximale : E. = 2,59 x 1,602 x 10719 = 4,15 x 10719 ]

= 9,53 x 10° m/s

2E, \/2 X 4,15 X 10-19

V= Im, T /79,109 x 10-31

Exercice 2

Une surface de Sodium est illuminée par un rayonnement de 300 nm. Le travail d’extraction du Sodium
métallique est de 2,46 eV.

1- Déterminer 1’énergie cinétique des photoélectrons expulsés du métal

2- Déterminer la longueur d’onde du seuil photoélectrique du Sodium

3-Déterminer la vitesse maximale des photoélectrons.

Correction de ’exercice 2

, . .. , —34 8
1. Energie cinétique des photoélectrons : E = % = 6’626X;:10_>7<3X1° =6,62%x107J=414¢eV

E.=414-2,46 =1,68¢eV

, . h 6,626x10734x3x108 _
2. Longueur d'onde seuil : dg = - = 2= =" = 5,04 X 1077 m = 504 nm
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3. Vitesse maximale : E.=1,68%1,602x 1071 =2,69x1071°]

= 7,68 x 105 m/s

 [2x2,69x 1019
V= 179109 x 10-31

Exercice 3

1. Déterminer I’énergie du niveau fondamental de I’atome d’hydrogéne ainsi que celle des niveaux 2 et
3, 4, 5 et I’infini. Représenter le diagramme énergétique les niveau 1, 2 et 3.

2. Calculer la variation d’énergie associée a 1’¢électron lors de son passage de 1’état fondamental, au
premier et au second état excité, ainsi que 1’énergie d’ionisation de I’atome d’hydrogéne.

3. Représenter ces transitions électroniques sur le diagramme énergétique.

4. On considere I’ion hydrogénoide dans son état fondamental. Déterminer 1’énergie totale de 1’électron

sur ce niveau.

Correction de I’exercice 3

1. Energies des niveaux (hydrogéne, Z=1)

136 Niveau n Energie E, (eV)
n=——peV E(Y)

1 -13,60

-3,40 =3 dewime état excité

2

3 -1,51
4 -0,85
5

0

1= premier état excité

-0,54
0,00

n=1 état fondamental

2. Variations d'énergie

e Fondamental » n=2: AE = —3,40 — (—13,6) = 10,20 eV

e Fondamental —» n=3: AE = —1,51 — (—13,6) = 12,09 eV

e Energie d'ionisation = Energie pour passer den = 1an = 00:VAE = 0 — (—13,6) = 13,6eV
3. Représentation des transitions électroniques sur le diagramme énergétique.

- 2
4.Energie totale : E; = _Z X1;3'6 = —54,4 eV (pour Z=2)
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E (&V)

f n=aoo
r T p=1 dewdéme &tat excié

n=2 premier éal excilé

‘ =1 etat fondamental

Exercice 4

1. Un atome d’hydrogeéne initialement dans son état fondamental, absorbe un photon d'une énergie de

10,2 eV. A quel niveau énergétique I'électron sera-t-il excité ?

2. Quelle est la raie spectrale correspondante & cette transition énergétique dans l'atome d'hydrogéne ? A

quelle série spectrale appartient-elle et dans quel domaine du spectre se situe-t-elle ?

3. Calculer I’énergie d’ionisation, en J et en eV de cet atome d’hydrogene.

4. Calculer la longueur d'onde et I'énergie du photon que doit absorber I'électron de I'ion hydrogénoide

4Be™® pour effectuer une transition équivalente a celle de I'atome d'hydrogéne décrite précédemment.

Correction de P’exercice 4

. . " " 13,6
1. Niveau energetique excité E, = - eV

AE =E;—E =E—E, > AE+E, = E =102+ (—13,6) = —3,4¢eV

)

1
EZ =—3,4eV=—? >n=2

2. Raie spectrale :Transition : n = 1 - n = 2 (premiere raie de la série Lyman).
Domaine spectral : Ultraviolet
3. Energie d'ionisation est I’énergie pour passerden = 1 an = oo
13,6 19 _18

Eion = 0+?= 13,6eV =136 x1,6x10719=218x 107187
4. lon Be** (Z=4), transition 1->2

1 3
- = RHZZ(———> = 1,09 x 107 x 16XZ
A =7,64nm

hc
E = 7 = 2,6 X 10_17] =163 ¢V
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E &

A 1 }-f.E }Ig

Exercice 5
L’énergie totale d’un ion hydrogénoide de numéro atomique Z a pour expression :
2mPmkZ%e*
n? h?

E, =

, . R . , - 1 c - o .
1. Déterminer I’expression du nombre d’onde 0 = P de la radiation electromagnétique émise ou absorbée,

lorsque 1’¢lectron passe du niveau énergétique n;j au niveau nj. Déduire I’expression de Rn.

2. Calculer la longueur d’onde de la premiére raie et de la raie limite de la troisiéme série du spectre
d’émission de ’hydrogénoide Li*2. Dans quel domaine du spectre électromagnétique se situent les raies
de la série ?

3. Calculer I’énergie d’ionisation de I’ hydrogénoide Li*? ainsi que la longueur d’onde de la radiation

électromagnétique pouvant provoquer cette ionisation.

Correction de ’exercice 5

1. Nombre d'onde

13,672

eV
n2

n

1 1
AE = E; — E; = —13,67> (—2——2>

VL
1_AE_ (1 1
A~ he T \n? n?
13,6 X 1,6 x 1071 -
Ry = e =1,1x10" m™

2. 3* M€ série correspond a la série Paschen (ni=3) pour Li?*
-y . 1 1 1 -
Premiére raie (n:=3->n.=4) : ol 1,1 x 107 x9 (3—2 - 4—2) = 5,06 x 10°m™?!
A1 =198 nm

Raie limite (n=00) : == = 1,1 X 107 X 9X = =1,1x10"m™* = 4, = 91nm
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Domaine spectral : Ultraviolet
3. Energie d'ionisation : E,,, = 13,6 x Z2 = 13,6 X 9 = 122,4 eV

A he 10,1
jon — = — ,1 m
? Eion

Exercice 6

Dans le spectre d’émission d’un ion hydrogénoide X de numéro atomique Z, on considere les trois
transitions représentées sur la figure suivante.

Sachant que les longueurs d’onde des deux raies limite (A1 et A2) valent 22,8 et 91,1 nm respectivement :
1. Déterminer les valeurs de n, Z et Az (nm).

2. ldentifier cet ion hydrogénoide z X *&

3. Trouver la relation reliant la fréquence de cet ion hydrogénoide avec celle de I'nydrogéne lors d'une
transition de (n+2) vers (n).

5. Calculer le rayon de I'orbite au niveau (n)

Correction de ’exercice 6

1. Détermination de n, Z, A3

Raie limite 1 (n=1): n - o

1 2
Al_RHZ

1 1

= 1

nZz o2

Raie limite 2 (n,=n+1): n, - oo

1 _ 2. 1 1
R - RHZ ((n+1)2 002) .......... 2
2 _ /12 _ (n + 1)2
1 2,  n?
Aa _ml_
oo 2
n=1
7% = " = ! =>7Z=2
TRy x4, 1,09%x107 x22,8x 10-10 -
. . 1 1 1
As (transition 3—2) : == RyZ? (2_2 — 3_2)
A3 = 165 nm
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2. Identificatio de I'lon : X¥™V* 1 q = Z — 1=+1 avec Z = 2 — He"
3. Relation des fréquences : v, = Z2vy
4. Rayon orbite n=1

0,53 X n?
n=——F—

A =0,265A(Z =2)
Exercice 7 :
1. Quelle est la longueur d’onde associée a:
- Un électron dont I’énergie cinétique est de 54eV?
- Un proton accéléré sous une différence de potentiel de 106 V ?
- Unavion de chasse de 15tonnes volant 22800 km/h?
2. Dans quel(s) cas les propriétés ondulatoires se manifestent-elles ?
3. Appliquer le principe d’incertitude deHeisenberg et calculer I’incertitude sur la vitesse AVx de :
- Un électron se déplacant en ligne droite (Ax= 1A),
- Une bille de masse 19 se déplacant sur une droite dont la position est connue a 1mm pres.

4. Quelle conclusion en tirez-vous?

Correction de I’exercice 7:

1. Calcul des longueurs d'onde de de Broglie
La longueur d'onde de de Broglie associée a une particule est donnée par :
h h
A = —_ = —
p mv
a) Pour un électron d'énergie cinétique E, = 54 eV
L'énergie cinétique est reliée a la vitesse par :

E. = —mv?
¢ =5mv

Convertir I'énergie en joules :
E,=54x16x1071°=8,64x10"18]
Calcul de la vitesse :

2E, 2%x8,64x 10718
V= = =./1,897 x 1013 = 4,35 x 10° m/s

9,1 x 10731

Longueur d’onde :
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_h 6,63 X 10734 _6,63x107%* 7% 10-10 s — 167 A
“mv 9,1x10731x4,35x10° 3,96 x 10724 m=1,

b) Pour un proton accéléré sous une différence de potentiel : V = 10° V
L'énergie cinétique acquise est :

E.=eV=16%x10"1Y%x10°=1,6x 10713
Masse du proton: m,, = 1,67 x 107" kg

Calcul de la vitesse :

. 2X1'6X1O_13—«/1916><1014—138><107
v= =~ |T1e7x10-27 V" - m/s

mpy

6,63x107 3% _6,63x1073*

= =287x10""m
1,67x10-27x1,38x107 _ 2,31x10~20

Longueur d’onde : 1 =

c) Pour un avion de chasse de masse 15 tonnes, V=2800 km/h

= 2800 x 20 _ 77778
V= 3600 |/ 78m/s

Calcul de la quantité de mouvement : p = mv = 15 x 103 x 777,78 = 1,167 X 10” kg - m/s

6,63x10734

2 =568x 10" m
15X10°%x777,78

Longueur d’onde : A =

2. Les propriétés ondulatoires sont observables lorsque la longueur d’onde est de I’ordre de la taille
atomique :

e Pour I’électron : 1 = 1,67 A.

e Pourleproton: A= 2,87 x 10~ m.

e Pour I’avion : A = 10™*! m (extrémement petit, phénomene non observable).

3. Application du principe d'incertitude de Heisenberg

h
2X2mm

Formule : Ax - Av >

a) Electronavec: Ax =1A=10""m

6,62x10734
2x10710%x2x3,14x9,11x10~31

Incertitude sur la vitesse : Av > = 5,76 X 10° m/s

6,62x107 34
2x10710x2x3,14x1073

b) Bille de masse 1 g avec : Ax = 1 mm : Av > =5,25%x10"2°m/s

4. Pour les particules lourdes et macroscopiques (exemple 1’avion ou la bille), les incertitudes de vitesse

sont pratiquement nulles, par contre pour les particules légeres et petites (électron), les incertitudes sont
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importantes, et les propriétés ondulatoires doivent étre prises en compte.

Exercice 8

1. Parmi les ensembles de nombres quantiques suivants (n, I, m, s), identifier ceux qui représentent un état
quantique valide pour un électron dans un atome et indiquer le symbole de I'orbitale atomique
correspondante :

(2,2,2,+1/2), (3, 2,1, +1/2), (4, 0, -1, -1/2), (5, 3, -2, +1/2), (2, 1, -1, -1/2), (1, O, O, -1).

2. Déterminer les états quantiques (n, I, m, s) des électrons dans les orbitales atomiques suivantes : 2s?,
5d1, 3p3, 4fL.

3. Parmi les configurations électroniques suivantes pour des atomes neutres, identifier celles qui
correspondent & un état fondamental et celles qui sont impossibles :

a) 1s? 28 2p° 3s', b) 1s* 2s? 2p® 3s% 3p°® 3d?, c) 1s? 2s? 2p® 3s? 3p® 4s* 3d'° 31", d) 1s? 2s* 2p° 3s? 3p® 4s' 3d°

Correction de P’exercice 8:

1. Etats quantiques valides

Ensemble Valide ? Orbitale Justification

(2,2,2,+1/2)  nom - l=2>n-1=1impossible
(3,2,1,+1/2)  oui 3d l=2<2,m=1<2
4,0,-1,-1/2) nom - m = —1> [ = 0 impossible
(5, 3,-2, +1/2)  oui 5f l=3<4,m=-2<3
2,1,-1,-1/2)  oui 2p l=1<1m=-1<1
(1,0,0,-1) nom - s = —1 impossible

2. Etats quantiques des orbitales
o 252:(2,0,0,+1/2),(2,0,0,-1/2) 1

o 5di:(52 -2 +1/2) [1
o 3p%:(3,1-1+1/2), (3,1,0+1/2), (3,1,1,+1/2) [ 1] 11

o 4fi:(4,3,-3,+1/2) |1
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3. Configurations électroniques

Configuration Etat Justification
a) 1s? 2s? 2p° 3s! Fondamental Na (Z=11)
b) 1s? 2s? 2p° 3s? 3p® 3d? Impossible 452 Avant 3d?

c) 1s?2s? 2p° 3s? 3p® 452 3d'° 3f' Impossible 3f n'existe pas (1=3 — 4f)
d) 1s? 2s? 2p® 3s? 3p° 4s' 3d° Fondamental Cr (Z=24), exception Klechkowski

Exercice 9 :

Soient les éléments et ions suivants : 2He; 3Li; 5B; 19K™; 26Fe; 30Zn; 34Se.

1. Donner la configuration €lectronique a I’état fondamental, représenter la couche de valence de
chaque élément par les cases quantiques et préciser le caractére magnétique de chacun d’eux.

2. Calculer Z*(charge nucléaire effective) relative a 1’¢électron de la derniére orbitale de He, Li, B, Zn
et Se.
Calculer les énergies de 1% et 2°™ jonisation de I’Hélium.

4. Calculer Z* de I’¢lectron 4s du fer. Comparer la stabilité d’un électron de la sous-couche 3d avec

celle d’un électron de la sous-couche 4s.

Correction de ’exercice 9:

1, 2) Configuration électronique a 1’état fondamental, couche de valence, et caractére magnétique :( Le
caractere magnétique est déterminé par la présence ou non d’¢€lectrons célibataires). Pas d’¢électrons

celibataires donc Diamagnétique ; présence d’¢électrons célibataire donc Paramagnétique.

Eléments/lons | Configuration électronique Couche de valence | Caractere magnétique
2 He 1s2 1s2 Diamagnétique
3 Li 1s522s? 2st Paramagnétique
5B 1s22s22p?t 2s5%22pt Paramagnétique
190K™* 152252%2p®3523p° 3523p° Diamagnétique
26 Fe 1522522p®3523p°©3d°4s? 4523d° Paramagnétique
30 Zn 1522522p®3523p®3d104s2 452 Diamagnétique
34 Se 1522522p®3523p°©3d104s24p* | 4s%4p* Paramagnétique
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2) Calcul de la charge nucléaire effective Z* pour I’électron de la derniére orbitale
La charge nucléaire effective peut étre estimée par :
Z*"=7—-¢0
ou o est la constante d’écran.
Valeurs typiques pour ¢ sont donnees par des regles de Slater, adaptées par orbitale.

Estimation approximative :

(He), Z =2: 1s? donc I’électron ciblé : 1s

e Electrons qui font écran : 1 autre électron 1s dans la méme couche et méme orbitale : o =0,30

e Charge nucléaire effective :

Zyw=Z—0=2—030=17

(Li), Z = 3: 1s? 2s donc 1’électron ciblé : 2s

e Electrons qui font écran : 2 électrons dans la couche sous-jacente (1s?) : ¢ =2 x 0,85 = 1,70

c=170
Charge nucléaire effective :
Zgr=3—-170=1,30

(B), Z = 5: 1s? 252 2p* doc 1’électron ciblé : 2p
Electrons qui font écran : 2 Electrons dans la méme couche (2s2),

e 2 Electrons dans la couche n-1 (1s?)
Total d’écranage 0 = 2 X 0,35+ 2 X 0,85 = 2,40
Charge nucléaire effective :

Zs=5—240 =260
(Zn), Z=130: [Ar] 3d™ 4s>  Electron ciblé : 4s
Electrons qui font écran : électron dans la méme couche (4s?) — 1 x 0,35 = 0,35
10 ¢électron dans la couche précédente 3d'® — 10 x 0,85 et 8 électron 3s?, 3p® —10 X 0,85

e Electrons plus internes (12, 2s2, 2p®) total 10 électrons x 1,00 = 18

Total d’écranage :
0=035+10x085+8x%x085+8x1+2x1=25,65
Charge nucléaire effective :
Zy = 30 — 25,65 = 4,35
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(Se), Z = 34 :[Ar] 3d* 4s? 4p*, Electron ciblé : 4p
e Electrons dans la méme couche (4s, 4p*): 5 x 0,35
e Electrons dans la couche 3d: 10 x 0,85 et Electrons dans la couches 3s?, 3p°®: 8% 0,85
e Electrons encore plus internes (1s2, 252, 2p®) total 10 électrons x 1.00 = 18

Total d’écranage: 0 = 5% 0.35+10%x0,85+8%x0,85+8x1+2x1=2705

Charge nucléaire effective : Z. = 34 — 27,05 = 6,95

3. Energies de premiére et deuxiéme ionisation de I’Hélium

L’énergie de premicére ionisation correspond a arracher un électron de 1s:

szf tif
effecti
En =—-13,6 eV X 7

avec n = 1 pour I'état fondamental.
Donc: E; = —13,6 X (1,7)> = —39,3 eV
La deuxieme ionisation (de He™) correspond a ioniser un ion hydrogénoide Z = 2, énergie approximée
par la formule : Aprés avoir retiré un électron, le systéme est un ion He™ avec un seul électron
(hydrogénoide) donc pas d’écran ( o = 0).
e L’énergie du niveau fondamental pour cet ion est :
E; = —13,6 X 22 = —54,4 eV

4. Charge effective Z* de I’électron 4s du fer et stabilité comparée des électrons 3d et 4s
-Fer Z = 26 : Pour I’électronsur4s : 0 =1x0,35+6x0,85+8x%x085+8x1+2%x1=225
Zis =26—122,25=23,75
-Pour I’électron sur 3ddonc: 0 =5%X0,55+48x1+8%x1+2x1=225
Zi; =26—19,75 = 6,25
Selon Slater, 1’électron 3d a un Zefs beaucoup plus élevé que 1’électron 4s, ce qui signifie une attraction
nucléaire effective plus forte. Ceci explique pourquoi, bien que les orbitales 4s soient occupées avant les
3d dans I’atome neutre, les électrons 4s sont généralement retirés en premier lors de I’ionisation : ils sont

moins fortement liés.
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Exercice 10 :
1. Calculer la charge effective Z* et I'énergie totale de chaque atome de chaque électron pour les
atomes suivants : O (Z=8), Mg (Z=12), Ar (Z=18), Ca (Z=20).

Correction de I’exercice 10 :

1. Pour l'oxygeéne (O, Z = 8) :Configuration électronique : 1s22s22p*
La charge nucléaire effective pour les électrons 2s, 2p est calculée par :
Z3s2p = Z — (3 X Op52p-252p T 2 X 015525 2p)
aVEC 075 2p-2s52p = 0,35 €L 015,252 = 0.85, ce qui donne :
Z3s2p =8—(5%0,35+2x0,85) =4,55

Pour les électrons 1s :

Zi;,=8-031=7,69
. . i 74\ 2
L'énergie totale de I'atome est donnée par : E = —13,6 X (n—)

DoNc : Ezg 5 = —13,6 X (“zﬂ)2 = —70,39 eV
E;s = —13,6 X (7,69)% = —804,25 eV
L'énergie totale de lI'oxygene : Ei,(0) = 2 X Ey5 + 6 X Epgp, = —2030,84 eV
2. Magnésium (Mg, Z = 12) Configuration : (1s22s?2p®3s?
Charge nucléaire effective :
o Z3,=12—(035+8x0,85+2x1) =285
o Z,,=12—(7x0,35+2x0,85) =785

e Zi,=12-0,31=11,69
Energie par sous-niveau : E = —13,6 (i—)z
o [Esg, =—13,6%(2,85/3)2 = —12,27 eV
o Eygp=—13,6%(7,85/2)? = —209,52 eV
e E; =-13,6%(11,69)% = —1858,52 ¢V
Energie totale : E,y = 2 X Eys + 8 X Eggpp + 2 X Esg3p, = —5417,74 €V
3. Argon (Ar, Z = 18) : Configuration : 1s%2s22p®3s23p°®
Charge nucléaire effective :
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o Zisp,=18—(7x035+8x085+2x 1) =675
o Zjsp =18 —(7%035+2x0,85) = 13,85
o Z;,=18-1031=17,69
Energies :
o Esgp=—13,6 X (6,75/3)% = —68,85 ¢V
o Eyp=—13,6 X (13,85/2)2 = —652,20 ¢V
o E, =-13,6x (17,69)? = —4255,93 eV
Energie totale : E = 2 X Ey5 + 8 X Eygpp + 8 X Ezg3, = —14280,26 €V
4. Calcium (Ca, Z = 20) : Configuration : 1s22s22p®3s23p®4s?
Charge nucléaire effective :
o 75, =20—(1x035+18x1) =285
o Zisp,=20—(7%035+8x085+2x1) =875
o Zjszp=20—(7%035+2x0,85) = 15,85
o 77,=20-0,31=19,69
Energies :
o E, =-13,6x (1,65/3)% = —6,904 eV
o Esg,=—13,6 X (8,75/3)% = —115,69 ¢V
o Eygp=—13,6 X (1585/2)? = —854,15 eV
e E,,=-13,6%(19,69)? = —5272,67 ¢V
Energie totale : Ey,, = 2 X Ey5 + 8 X Eygpp + 8 X E3g3p + 2 X E4g = —18328,66 €V
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Introduction

Au XIX° siécle, seulement une soixantaine d’éléments étaient connus. Les chimistes avaient
constaté que certains éléments avaient des propriétés chimiques relativement semblables. Ces
éléments semblaient former des familles relativement homogeénes. Par exemple la famille des
Halogénes (Fluor, Chlore, Brome et lode) ou celles des métaux alcalins (Lithium, Sodium et
Potassium). On chercha donc a classer les éléments de maniere a faire apparaitre ces familles.
La classification périodique telle que nous la connaissons est essentiellement due a
MENDELEIEV. En 1870 il publia une table dans laquelle les éléments étaient sensiblement
classés par ordre de masses atomiques. D’autre part, les éléments ayant des propriétés
semblables étaient classés sur la méme colonne. Pour que sa classification tienne compte des
familles il n’hésita pas a inverser I’ordre de certains éléments et a laisser des cases vides. Il
pensait qu’on découvrirait plus tard les éléments manquants. 1l décrivit par avance les propriétés
que devraient avoir ces éléments. Ces élements furent bien découverts par la suite et ils

présentaient bien les propriétés prévues.

V.1. Principe de construction

Dans la classification périodique, les éléments sont rangés de gauche a droite par numéro
atomique (Z) croissant en respectant de plus la regle de Kleckowski de telle sorte que :

Chaque période, comporte des éléments dont la couche externe correspond a la méme valeur du nombre
quantique principal (n). Elle débute par le remplissage de la sous couche s et s’achéve toujours par celui
de la sous-couche p correspondante (a 1’exception de la premiére période), tout en suivant la régle de
Klechkowski. Lorsque cette configuration est atteinte, la période est compléte. Le dernier élément ainsi
décrit étant un gaz rare de structure électronique suivante : ns?np® Une ligne commence par n et se
termine par p. La place d’un ¢élément dans la classification est donc directement reliée a sa

configuration électronique.
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V.1.1 Les groupes et les périodes :
Les périodes :

Ligne [Structure électronique externe [Nombre d’éléments

. 1s172 2

’ 25172 ) pi-6 8

’ 35172 3 pi-s 8

) Ast 34110 4p-e 18

° 55172 agi-10 |5pi-6 18

6 6si 2 |gfi-14 [5gi-l0  |gp1-6 32-14=18
Les groupes ! 75172 514 6110 [7p1-6 32-14=18

Chaque colonne verticale représente un groupe.Chaque groupe
comporte des éléments ayant la méme configuration électronique de valence et formant une
famille. D’un point de vue chimique, cela leur confére des propriétés équivalentes.

Il'y a 18 colonnes de la classification périodique et sont réparties en 8 groupes notes en chiffres
romains I, 11,....\VIlI tel que ce chiffre représente le nombre d’électrons de valence.

Les groupes allant de | a VIII sont divisés chacun en deux sous groupes. Le premier est
indexédelalettreAetleseconddelalettreB.Onauraainsil6sousgroupesnotésia,lla,

..., VIIla et Ig, llg,....., VIIIg. Chacun de ces sous groupe correspond a une colonne donnée.
Les lettres A et B indiquent la nature des électrons de valence.

Groupe A : Remplissage de la sous-couche s ou s + p.

Groupe B : Remplissage de la sous-couche s +d.

o Le groupe Vg est formé de trois colonnes voisines appelées triades. Ces
éléments possedent des propriétés physico-chimiques analogues dans le sens horizontal et
vertical.

Colonnes
1‘2 3‘4‘5‘6‘7‘8‘9‘10‘11 12‘13 14 | 15 | 16 | 17 18‘
perio || 1a] 1] | ] il va| wia] vinvia
o S Triades 1s°
K
2s' | 26 2pt| 2p?| 2p®| 2p*| 2p° [2p%3
L 1 — v [ vin | viig G e e T 0 it
M3 ]38 ] e | e Vel vis ] vii] ol a] tee]| we] 30| 32| 37| 3p*| 3p°f
N || 4s'| 48’ 3d"| 3d2| 3d®| 3d*| 3d5| 3d°| 3d7| 3d®| 3d°|3d® | 4p |apz | 4p® | 4p* | 4p° | 4p°
O || 5s*|5s*| 4d'| 4d?| 4d®| 4d*| 4d®| 4d®| 4d7| 4d®| 4d°| 40 | 5pt [5p? 5p® | 5p* | 5p° | 5p°
P 6s'| 6s” | sdf | 5d?| 5d°| 5d*| 5d°| 5d°| 5d7 | 5d°| 5d°| 5d® | ept |6p? 6p° | 6p* | 6p° | 6p°
0 7s'| 7s* | ed| | 6d®| ed’| ed*| 6d° | 6d°| 6d” | 6d°| 6d°[6d® [ 7pt 72 | 7p* | 70t | 7p° | 7p°
A AP A 4f 4AfY 4 | Af]  afy  4f9 47| 4| 482 4f3) 4
5f1 6f2 6f3 6f4 6f5 6f6 6f7 6f8 6f9 6f10 6f11 6f12 6f13 6f14
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Remargues

e Sion connait la place d’un ¢élément dans la classification, on en déduit immédiatement la
configuration électronique (et inversement).

e La configuration électronique de la couche périphérique des élements de la:

*  colonne 11 (Cu, Ag, Au) est d'° s'et non d° s?(d'%sous-couche totalement remplie conféere
une grande stabilité a ces atomes).

* colonne 4 (Cr, Mo, W, Sg) est d°set non d* s?(d®sous-couche a moitié remplie confére une
grande stabilité a ces atomes)

o Les élements des niveaux n = 6 et n = 7, de sous-couche f sont portés dans deux lignes
supplémentaires.
o Le numéro de la colonne correspond au nombre d’¢électrons de la couche externe

(électrons : s, p et d)

o Pour les périodes 2 et 3 en rajoute aux éléments du bloc p les 10 électrons de la sous
couches d

(exemple : 5O : 12, 2s22p* le numéro de la colonne est 2 é de (s) + 4 é de (p) + 10 = donc
O appartient a la colonne 16).

V.2. Description générale du tableau périodique :

Les éléments de la classification périodique sont répartis en 7 ligne et quatre blocs : s, p, d, et
f.

V.2.1. Les blocs :

Blocs :
Le bloc s comprend les éléments qui ont de configuration externe nst: (Li, Na, K....)
et ns: (Be, Mg, Ca, Sr, ..).

L *Hélium : Bien qu’appartenant au bloc s (1s2), celui-ci est placé dans le bloc p car
il posséde les propriétés des gaz rares.

Blocp :
Les éléments de ce bloc se caractérisent par une structure externe ns?np* avec 1< x <6.
Blocd :

Le bloc d rassemble les eléments qui ont une configuration de la couche
Externe nst?(n —1)dt=x<10,

Blocf ;

Le bloc f comporte deux familles qui ont une configuration de la couche

externe (6s24 f 1=x<145q1) et( 7525 f 1=<l46(?),
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V.2.2. Famille des groupes :

< Les alcalins : Ils n'ont qu'un électron de valence et ont une configuration externe ns?

K/
L4

(groupe 1) auront donc tendance a donner facilement cet électron: Li*, Na*, K*,..
L’hydrogene (H) n’est pas considéré comme un alcalin.

Les alcalino-terreux : Possedent deux électrons de valence et ont une configuration externe

n? (groupella). lls auront donc tendance a donner facilement deux électrons pour former un

cation de charge +2 : Be?*, Mg?*, Ca?*, ....

% Les terreux ou bores : de sB a1 Ti, couche externe en ns? np*

% Les carbonides : de 6C a s2Pb, couche externe en ns2 np?

% Les azotides : de 7N a g3Bi, couche externe en ns? np?

o,

X/

Les chalcogeénes : Ils ont une configuration externe ns?np* (groupes VIa). Ils auront donc

tendance a capter facilement deux électrons pour former un anion de charge -2 (02, S72,...... ).

Les halogene : Ils ont une configuration externe ns?np®(groupes VIa). lls auront donc

tendance a capter facilement électron pour former un anion de charge-1(F,ClI, B...)

Les gaz rares : La structure externe des gaz rares est ns?np®(He,Ne, Ar ....). Ils possédent 8

électrons de valence, sauf I’Helium. IlIs sont donc trés stables dans la nature et ont un degré
d’oxydation nul.

Meétaux de transitions : Les éléments des blocs d et f appartiennent a la famille des métaux de

transition. Ils une couche externe en ns?(n-1)d*avec n > 3 et1< x < 10.1ls auront donc tendance

a donner facilement deux électrons pour former des cations (charge +).

Les terres rares :c’est des éléments des niveaux n = 6 (famille des lanthanides) et n = 7(famille

des actinides).

V.3. Caractere métallique :

Un ¢élément est métallique si le nombre d’électron de sa couche de n le plus élevé est inférieur

ou egal au numéro de sa période (sauf H et Ge).

Les métaux : Un métal est un corps brillant, bon conducteur de chaleur et d'électricité
malléable et ductile et donneur d'électrons. Les métaux donnent des Cations, leurs oxydes

sont basiques.

Exemple : Mg — Mg?" et MgO + H20 — Mg(OH);
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% Les non-métaux : ils donnent des Anions, leurs oxydes sont acides. Les éléments non-

métalliques sont des éléments qui: ont un aspect terne (sans éclat) mauvais conducteurs de
chaleur et d’¢électricité. Les non-métaux donnent des Anions, leurs oxydes sont acides

Exemple : S — S% et SO2 + H20 — H2S03

< Les metalloides : sont des élements intermédiaires entre les métaux et les gaz rares. Ils sont

difficiles a classer comme metal ou non-metal, ils sont a la frontiére (ligne en escalier) qui

sépare les métaux des non-métaux.

Régle de Sanderson : Un élément est métallique si le nombre d’électron de sa couche de n le

plus élevé est inférieur ou égal au numéro de sa période. (sauf H et Ge)

Exemples : Mg : Z =12 = 19[Ne] 3s?, 2 électrons sur la couche n=3, donc il appartient a la période
3 avec 2 <3 = Mg est un métal

Cl: Z =17 = [Ne] 3s? 3p°®, 7 électrons sur n=3 et appartient a la période 3. 3 < 7 = Cl est un non

métal

Tableau Périodique des Eléments

1 New 18

A Onginal . Métaux alcalins [ Actinides |E| Solide VEA
1 2 2 |«
2 Métaux alcalino-terreux . Métaux pauvres E Liquide 3 14 1% 16 7 He
1A A IVA VA VA VIA m
- ; . Métaux de transition . Non-métaux IE Gaz i : —

Be Lanthanides Gaz rares Artificie Ne

9012182

wan

Neans

SFEE

St
]
oBEan

6 3 & AF

Ba Rn & [

88 2 118 H
$13 L

i

el

Note: The sudgroup
numbers 1-18 were adopted
in 1984 by the Intemational
Union of Pure and Applied
Chemistry. The names of
elements 112-118 are the
Latin equivalents of those
numbers.
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V.4. Evolution des propriétés périodiques des éléments

La réactivité d’un atome dépend de : sa taille c’est a dire son rayon atomique et sa structure
électronique de la couche périphérique. L’atome a toujours tendance a atteindre la configuration

du gaz rare le plus proche en fixant ou en perdant des électrons.

V.4.1.Evolution des rayons atomigues ( ry)

e Dans une période donnée dans le sens des numéros atomiques Z croissants il y’a
décroissance du rayon lorsqu'on se déplace car le nombre d’électrons augmente et donc

augmentation de la force électrostatique entre le noyau et les électrons périphériques.

e Dans un groupe, chaque élément possede une couche électronique de plus que celui qui est

au-dessus de lui. Donc le volume atomique augmente réguliérement avec Z, ce qui induit une

force d’attraction noyat lique.
H r f He
53 pm 31pm
7=1 | € =17
L Be B | € | N | 0 | F | oM

r f wNa Mg WAl 150 1P 69 Cl W
217 pm 168pm J 137pm | 115pm | 100pm | 88pm | 78pm | 71pm
2'=22 | 2'=285 Q Z'=35 | Z'=415 | Z*=48 | Z'=545| Z*=6,1 | Z*=6,15

K ] »Ga 208 RS 498 38" 36Kr

v 2'=22 | I'=285 | Z'=5 |Z'=566)Z"=63 |Z'=695| Z°=76 |Z°=825

V.4.2. Energie d’ionisation(EI) :

Cette énergie correspond a 1'énergie minimale qu’il faut fournir a un atome gazeux, a

I’état fondamental, pour lui arracher un électron : A 7 A*+1e Elenk).mol? (ou eV)

Dans un groupe, I'énergie d'ionisation (EI) diminue avec I'augmentation de Z en raison d'un
effet d'écran croissant des électrons périphériques, qui réduit la charge nucléaire effective sur
I'électron externe. Dans une période, I'EI augmente régulierement avec Z, grace a

I'accroissement continu de la charge nucléaire et de la charge effective.
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Al K £l 7 He

1
13,66V — 24 6eV

oL .Be B «C N s0 oF | «Ne
El 7 54eV | 93eV J83eV |113eV|14,5eV|136eV|174eV(216eV

11Na 12Mg 13AI 148i 15P 168 1?C| 1BAr
51eV | 76eV §6,0eV [82eV|105eV|104eV|13,0eV|158¢eV

oK ofa B Ga | Ge | As | .Se | B | sKr
42V | 61eV §60eV|79eV|98eV|98eV | 118eV]|1d0eV

Dans une méme colonne ou groupe il y a effet distance : Elrb) < Elwi) et R(Li) < R(rb)

Exemple :
,Li: 1s2/ 2s! 37Rb : 1s? 25% 2p© 3s? 3p© 4s? 3d'° 4p°/ Ss!
—J
noyau \\\\‘
e, o\\\\
sLi

1 2 37 123435

Dans la méme période il y a effet de charge donc R

Exemple -
JLi: 1s2/2s! oF = 1s2/ 2s22pS
- -
LLi oF
Effet de charge : EI (F) > EI, [ (Li)
EI, (F) = 1681 kJ.mol! ; EI,(Li) =520 kJ.mol!
Cas des ions :

Exemple : Comparer le rayon et I’énergie d’ionisation des éléments suivants :
Mg avec Mg?* et Mg?* avec Ne.
12Mg : 152, 252 2pf, 35? < 12 charges + et 12 charge -
12Mg?* : 182,252 2p® < 12 charges + et 10 charge -
10Ne : 152, 252 2p® & 10 charges + et 10 charge -
= pour 12Mg?" il a plus de charge + que de charge — et donc I’attraction est plus importante
pour Mg?* et donc : R (12Mg?") < R (12Mg?*) et  El(12Mg?") > El (12Mg)
R (12Mg?") < R (10Ne) et  El(12Mg?") > El (10Ne)
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V.4.3. Affinité électronique (AE)

L'affinité électronique est I'énergie qui est mise en ceuvre pour fixer un électron sur un
atome neutre a I’état gazeux. Ag+1le — Agy AE en kJ.mol* (ou eV)

L'affinité électronique (AE) est souvent négative (< 0), rendant la capture d'un électron
exothermique. Elle traduit I’aptitude d’un atome a pouvoir capter un électron supplémentaire.

L'AE augmente dans une période (gauche-droite) mais diminue dans un groupe (haut-bas) due
a la taille atomique croissante.

V.4.4. Electronégativite y

L’électronégativité y d’un atome A est la tendance que posséde cet atome d’attirer
vers lui des électrons d’un autre atome B au cours d’une liaison chimique AB.

. est défini dans 1’échelle de Pauling par la formule suivante :

A ps = 0102 \[E g —JEop x Egg
Ou Eag, Ean et Egg sont les énergies de liaison des molécules diatomiques A-B, A-A et B-B.
Le coefficient 0,102 provient de l'unité utilisée pour les valeurs d'énergies (initialement en eV)
qui doivent, dans cette formule, étre exprimées en kJ.mol ™.
L’atome A acquiere plus facilement un électron de I’atome B des que :
o L’affinité électronique de A est plus élevée
e Le potentiel d’ionisation de B est plus faible.
C’est une grandeur relative. Elle est évaluée par les échelles de Pauling et de Mullikan. Quel
que soit I’échelle utilisée, 1’électronégativité varie dans le méme sens que le potentiel

d’ionisation et que I’affinité électronique.
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Exercices d’applications

Exercice 1

Soient les éléments du tableau périodique suivants : 11Na, 13Al, 17Cl, 22Ti, 26F€, 20Cu, 35Br, 37RDb,
20ZF.

1. Donner la configuration électronique a I’état fondamental de chacun des éléments sous la
forme simple et sous la forme abrégée (structure de cceur).

2. Situer les différents éléments dans la classification périodique en donnant la période, le
groupe, le sous-groupe, la colonne, le bloc ainsi que la famille.

3. Quels ions donneront-ils préférentiellement ? Justifier la réponse.

4. Classer les éléments 17Cl, 22Ti, 26Fe, 29Cu, 35Br, 37Rb, s0Zr par ordre décroissant de rayon
atomique et d’énergie d’ionisation.

Correction de I’exercice 1

1, 2) configuration electronique et position des atomes dans le tableau périodique :

Elément | Configuration simple Configuration Période | Groupe Colonne | Bloc | Famille
abrégée S-groupe
11Na | 1s%2s?2p°3s! [Ne]3s? 3 Ia 1 s Alcalins
13Al 1s22522p®3s23p?! [Ne]3s23p?t 3 A 13 p Tereux (Bor)
17Cl 1522522p®3s523p5 [Ne]3s23p5 3 Vlla 17 p Halogeénes
2Ti 1522522p®3523p©4s23d? [Ar]4s%3d? 4 Ve 4 d Metal de
Transition
s6Fe 1522522p®3523p©4s23d° [Ar]4s%3d® 4 Vills 8 d Metal de
Transition
20CuU | 1s22s22p®3s23p%4s13d10 [Ar]4st3d1® 4 I 11 d Metal de
Transition
3Br 1522522p°3s23p©4523d104p5S [Ar]4s23d%4p> | 4 Vila 17 p Halogenes
37Rb 1522522p°3523p©4523d104p°5st [Kr]5st 5 Ia 1 s Alcalins
a0Zr 1522522p°3523p©4523d104pS5524d? | [Kr]5s%4d? 5 Ve 4 d Metal de
Transition

3) ions les plus stables

Elément | Electrons de valence | lon stable Configuration ion Justification

Na 3st Na*t [Ne] Perte de 3s* — gaz rare

Al 3s23p!? Al3* [Ne] Perte totale 3 valence — gaz rare
cl 3s523p° cl- [Ar] Gain 3p® — gaz rare

Ti 452342 Ti** [Ar] Perte totale — gaz rare

Fe 4523d° Fe?* ou Fe3* | [Ar]3d® ou [Ar] 3d°® Stabilité d°

Cu 4513410 Cu* [Ar]3d1° Sous-couche d pleine stable (d?)
Br 4523d'%4p5 Br~ [Kr] Gain 4p® — regle de I’octet

Rb 5st Rb* [Kr] Perte 5s1 — gaz rare

Zr 55242 Zrtt [Kr] Configuration d’un gaz rare
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4) Classements des rayon et 1’énergie d’ionisation :
Rayon atomique décroissant :
e Méme période (période 4 : Ti, Fe, Cu) : rayon | de gauche a droite car (charge nucléaire effective
augmente).
e Méme groupe (IA: Na, Rb):n T en descendant et le rayon T
e Entre périodes : Rb (période 5) > Br (période 4) = Cl>Br>Cu>Fe >Ti>Zr > Rb
Energie d'ionisation décroissante : E; T méme période gauche-droite (Z 1); E; | méme
groupe en descendant. = Rb >Zr > Ti>Fe > Cu>Br>C(l
Exercice 2 :
Le numéro atomique de 1’Tode est Z = 53.
1-En déduire sa configuration électronique dans son état fondamental ?
2- Combien cet atome posséde-t-il d’électrons de valence ? Combien d’¢lectrons de nombre
quantique secondaire égale a 2 ?
3- quels sont les nombres quantiques caractérisant 1’¢lectron célibataire ?
4- Donner le groupe et la période de 1’élément Tode ? A quelle famille d’élément appartient-il.
5- Donner la structure électronique d’un atome de 29Cu, sachant que cet atome constitue une

exception a la regle de Klechkowski ? Proposer une explication pour cette anomalie ?

Correction de ’exercice 2

1) Configuration électronique fondamentale

Configuration compléte de sl :

1522522p©3523p©4523d1%4p°©5524d105p°

Configuration abrégeée :

[Kr] 5524d05p°

2) Electrons de valence et n = 2
e Electrons de valence : 5525p° = 7 électrons (couche de valence)
e Electronsn=2:2s22p° = 8 électrons

3) Nombres quantiques de I'électron célibataire

L'électron célibataire est dans I'orbitale 5p (5p> — 1 seul non apparié) :

Nombre quantique | 1] Tl T

n 5

7 1

m +1

S R - +
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4) Position dans le tableau périodique :
e Période : 5, Groupe : VIIA (colonne 17), Famille : Halogénes
5) Cuivre (¥Cu) - Exception a Klechkowski
Configuration attendue : [Ar]4s23d°
Configuration réelle : [Ar]4s'3d*°

Explication de I'anomalie :

Stabilité énergétique de la sous-couche pleine 3d (plus stable que 3d°) : Energie 3d < Energie 3d°
Exercice 3 :
1- Ecrire les structures électroniques des éléments de la 4éme période. Déduire la configuration
électronique externe des éléments de la 5éme période.
2- Présenter les électrons de valence pour chaque atome de la 4éme période.
3- Donner le groupe, le sous groupe et le bloc de chaque élément.
4-  Parmi les atomes précédents, quel sont ceux qui appartiennent a la famille des alcalin,

alcalino-terreux, métaux de transition, halogéne et gaz rare.

Correction de I’exercice 3

1) Structures électroniques de la 4eme période (K a Kr)

Elément | Z | Configuration abrégée | Configuration externe
K 19 | [Ar]4s? 4st

Ca 20 | [Ar]4s? 452

Sc 21 | [Ar]4s%3d? 45234d!

Ti 22 | [Ar]4s?3d? 452342

Y; 23 | [Ar]4s23d° 4s23d°

Cr 24 | [Ar]4s'3d5 4513d> exception
Mn 25 | [Ar]4s?3d5 4523d°

Fe 26 | [Ar]4s?3d° 45%3d6

Co 27 | [Ar]4s?3d’ 45%3d”

Ni 28 | [Ar]4s?3d® 4s234°

Cu 29 | [Ar]4st3d1° 4s513d° exception
Zn 30 | [Ar]4s%3d™° 4523410

Ga 31 | [Ar]4s23d'%4p? 4s24p?t

Ge 32 | [Ar]4s23d%4p? 4524p?

As 33 | [Ar]4s23d1%4p3 4524p3

Se 34 | [Ar]4s23d'%4p* 4s24p*

Br 35 | [Ar]4s23d*%4p5 4524p>

Kr 36 | [Ar]4s23d'%4p® 4524p*

5éme période : Méme configuration externe que la 4eme (remplacer 4s/3d/4p par 5s/4d/5p)
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3) Groupes, sous-groupes et blocs

Bloc | Eléments | Groupe Sous-groupe | Colonne
S K, Ca 1A, A A 1,2

d ScazZn 1B, IVB........ alB, 1B | B 3-12

p GaaKr | [IIA, IVA...... aVIIA A 13-18

4) Familles d'éléments

Famille Eléments 4éme période
Alcalins K (groupe 1A)
Alcalino-terreux Ca (groupe I1A)

Métaux de transition | Sc, Ti, V, Cr, Mn, Fe, Co, Ni, Cu, Zn

Halogénes Br (groupe VIIA)
Gaz rares Kr (groupe VIIIA)
Exercice 4:

1- Le césium (Cs) appartient a la méme famille que le potassium (19K) et a la méme période que
I’or (79Au). Donner sa configuration électronique et son numéro atomique.

2- Unélément X appartient a la période du césium et posséde sur sa couche de valence 3 électrons
célibataires caractérisé par les nombres quantiques (n, I, m) = (6, 1,-1), (6, 1,0) et (6,1, +1).
Identifier cet élément.

3- Situer 1’élément X dans le tableau périodique en donnant son groupe, sous groupe, bloc et
colonne.

Correction de I’exercice 4

1) Configuration et numéro atomique du Césium (Cs)
Méme famille que K :[ar]4st (groupe IA, alcalins)
et méme période qu'Au :[Xe]6s14f1*541° (période 6) :
Cs @ 1522522p®3523p©4s23d104p®5524d1°5p®6s': [Xel6s! Z = 55, famile des Métaux alcalins
2) Elément X appartenant & la periode de Cs et 3 électrons célibataires avec nombres quantiques
(6,1,—1), (6,1,0), (6,1,+1) :
— période 6

£ = 1 — sous-couche p

m = —1,0,+1 — 3 électrons non appariés (regle de Hund)
Configuration : [Xe]6s24f145d1%6p3
Elément : bismuth (Bi, Z=83)

3) Position de X (Bi) dans le tableau périodique

Propriété Valeur
Période 6
Groupe A
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Sous-groupe | A

Colonne 15

Bloc p
Azotides

Famille

Exercice 05

I- Soient les éléments chimiques suivants : oF ; 15 P ; 2sMn ; 33As ; et 3gST.
1- Donner sous forme d’un tableau la configuration électronique de chaque élément, en
précisant leur position dans le tableau périodique (période, groupe, sous-groupe, colonne et
bloc).
2.'Y a-t-il parmi eux des éléments de transitions et des halogéenes ? Justifier.
3.Existe-t-il parmi ces éléments ceux qui présentent un caractere métallique ? Justifier.
4. Représenter les cases quantiques de la couche de valence du phosphore 1sP. Donner les quatre
nombres quantiques caractérisant les électrons célibataires de cet atome.

5. Attribuer, a chacun de ces éléments leur rayon atomique et leur électronégativité. Justifier.

Rayons (A)

1,61

1,14

2,19

0,42

0,98

Electronégativité

1,55

2,18

0,95

3,98

2,19

I1- Soient les éléments du tableau périodique : A, B, C, et D.

Etablir les configurations électroniques et déduire le numéro atomique Z de chaque élément

Elément A B C D
Groupe 1IN llg Ve Ia
Période 4 5 4 5
Correction de ’exercice 5
I- 1) Tableau : Configurations et positions

Elément Configuration électronique | Période Groupe et Sous-groupe Colonne | Bloc

oF [He]2s%2p° 2 Vlia 17 p

15P [Ne]3s23p3 3 Va 15 p

»sMn [Ar]4s?3d5 4 Vi 7 d

33AS [Ar]4s23d1%4p3 4 Va 15 p

35T [Kr]5s2 5 la 2 s

2) Eléments de transition et halogénes

e Eléments de transition : Mn (bloc d, période 4, groupe Vllg)

e Halogeénes : F (groupe VIIA, période 2)

3) Caractére métallique

Non-métalliques := période= nombre d’électron de n le plus grand
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Mn : p=4 et nombre d’¢électrons sur n le plus grand =2 : 4 > 2
Sr: p=5 et nombre d’électrons sur n le plus grand =2 : 5 > 2
4) Cases quantiques de la c ouche de valence de 1sP
Configuration valence : 3s23p3

3s:

[

m= -1 0 +1
s=  +1/2 4172 +1/2

5) Attribution des rayons atomiques et électronégativités : dans la méme ligne le rayon
diminue avec Z et I’électronégativité augmente. Dans la méme colonne le rayon augmente
avec Z et I’¢électronégativité diminue.

Rayon: F <P <As<Mn <Sr

X:Sr<Mn <As<P<F

Elément | Rayon atomique (A) | Electronégativité
F 0,42 3,98
P 1,14 2,18
Mn 0,98 1,55
As 1,61 2,19
Sr 2,19 0,95

- Eléments A, B, C, D

Elément | Groupe | Période | Nombre électrons de valence | Configuration électronique | Z | Identification
A A 4 2 [Ar] 4s? 20 | Ca(Calcium)
B B 5 2 [Kr] 5s24d*° 48 | Cd (Cadmium)
C VB 4 5 [Ar] 4523d3 23 | V (Vanadium)
D IA 5 1 [Kr] 551 37 | Rb (Rubidium)
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Introduction

Dans ses différents états, la matiére est principalement constituée de molécules ou
d'assemblages ioniques. Les atomes libres isolés ne se rencontrent que dans des conditions
expérimentales exceptionnelles, telles que le vide interstellaire ou des champs magnétiques et
électriques intenses. Seuls les gaz nobles (groupe 18 ou VIIIA de la classification périodique),
comme I'hélium, le néon ou l'argon, existent couramment sous forme d'atomes isolés en raison
de leur grande stabilité électronique.

Une molécule résulte de I'assemblage de deux ou plusieurs atomes maintenus ensemble par des
liaisons chimiques. On distingue les molécules homonucléaires, formées d'atomes identiques
(ex: Hz, Oz, Se), des molécules hétéronucléaires, composees d'atomes différents (ex: H.0, CO»).
La liaison chimique désigne toute interaction énergétique qui assure la cohésion des atomes au
sein d'une entité moléculaire stable. Ce chapitre explore les principaux types de liaisons
(covalentes, ioniques, métalliques et intermédiaires), leurs origines quantiques, ainsi que leurs

implications sur les propriétés des substances.

VI.1. Reégles intervenants dans la formation des liaisons :

1- Seuls les électrons de la couche de valence (périphérique) seront engages pour former la
molécule. Les couches internes des atomes n’interviennent pas pour la formation de liaisons.
2- La molécule n’aura d’existence que si son énergie totale est inférieure a celle des atomes
sépares.
Soit deux atomes A et B distants 1’un de 1’autre de « r », pour former une molécule AB :
A+B — AB
L interaction entre ces deux atomes se limite a celle de leurs électrons de valence. Lorsque le
systéme est a son minimum d’énergie AHa + AHs > AHag nous pourrons dire que les atomes

ont atteint une distance d’équilibre : une liaison s’est alors formée.
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E Reépulsion

1 __Distance

Energie d'interaction
o]

E

Attraction

“—>
Eliaison formée

Exemple : Soit la formation d’une mole de molécules de Ho a partir de deux moles d’atomes
deH:
2H(g) — H2(g) AH=-436KkJ

3- Régle de I’Octet : Dans une molécule chaque atome tend a s’entourer de 8 électrons

correspondant a la configuration électronique d’un gaz rare : ns? np® qui correspond a un état
stable.
Exemple : N-N (Nz2), CI-CI (Cl2), H-F (HF).

V1. 2. Notion de Valence

C’est le nombre de liaisons que fait un atome dans une molécule, Elle correspond en général au
nombre d’électrons célibataires de I’atome considéré. La valence normale d’un €lément se

déduit du schéma de Lewis atomique et donc de sa configuration électronique externe.

e gt

Valence 2 valence 3

Excitation d’un atome

La valence d’un atome peut étre augmentée ou diminuée par excitation de 1’atome :
- Si le nombre d’¢électrons célibataires augmente la valence augmente.

- Si le nombre d’électrons célibataires diminue la valence diminue.
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Exemples d’augmentation de Valence

’_T{T\ = 7 T
S2

p! (Valence 1) st p? (valence 3)
Ty = |1 R
s p? (Valence2) st p3 (valence 4)

Exemples de Diminution de Valence

it (v 1= |1l Tt

s> p® (Valence 3) s? p3 (valence 1)

Rk T{\T_‘ N TR

s p* (Valence2) s? p* (valence 0)
Remarque :

L’excitation d’un atome pour augmenter sa valence n’est possible que si celui-Ci posséde
simultanément des doublets électroniques et des cases quantiques vides accessibles sur sa

couche de valence.

V1. 3. Les différents types de liaisons :

Il existe des liaisons fortes et des liaisons faibles. On distingue deux types de liaisons faibles :
la liaison hydrogene et les liaisons de VVan Der Waals.

Pour les liaisons fortes, Il existe quatre types qui unissent les atomes : la liaison covalente,
ionique et métallique. Ces derniéres font I’objet de notre cours.

La nature de la liaison chimique est déterminée par la différence d’¢électronégativité

Ay des deux atomes qui constituent cette liaison :

; Covalente Covalente polarisée ionique

| |
0 05 1.9 Ay

I >
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V1.3 .1. La liaison covalente

Elle est obtenue grace a la mise en commun d’électrons apportés par deux atomes. La liaison
est répartie equitablement entre les atomes concernés. On distingue 3 types de liaisons

covalentes : liaison covalente simple, liaison covalente dative et multiple.

VI1.3.1. 1. Structures de Lewis

Dans une liaison seuls les électrons de valence d'un atome, c'est-a-dire les électrons en exces
par rapport a la configuration du gaz rare qui précede I'élément, peuvent étre impliqués dans la
formation des liaisons. Pour les éléments des trois premieres périodes il s'agit des électrons de
la couche externe.

Ce schéma constitue une description symbolique de I’atome ou de molécule en présentant les
électrons de la couche de valence.

Pour les molécules, elle fait apparaitre la mani¢re dont les atomes s’unissent entre eux en

mettant en jeux les électrons de valences.

> Diagramme de Lewis dans le cas d’un atome :

Le schéma de Lewis d’un atome consiste a :

1- Ecrire la configuration électronique externe de 1’atome.
2- Placer les électrons de valence dans des cases quantiques
3- Représentation du diagramme de Lewis de I’atome en plagant les électrons de valence

autour du symbole de 1’élément chimique.

4- Les paires d’électrons sont représenté par un trait ( | ) et les electrons célibataires sont
représentés par un point () et doivent étre reliées par un trait pour former un doublet
électronique.

> Chague électron non-apparié de chaque atome est amené a se lier avec un électron non-

appari¢ d’un autre atome.

~ |4 ] o» S
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; -
| colonnes |
| 2 |

| périodes |

1 H ‘ | He

e Electron célibataire | : Paire électronique libre

> Diagramme de Lewis dans le cas d’une molécule:

Les atomes s unissent en mettant en commun un ou plusieurs de leurs €lectrons de valence.
Il existe trois types de liaisons covalentes : simple, double et triple qu’on symbolise par des
traits. A-B, A=B, A=B

V1. 3.1.2. Technigues de construction des digrammes moléculaires de Lewis

Dans la représentation de Lewis d'une liaison covalente, seuls les électrons de valence

interviennent pour former la liaison et sont représentés par des points. Ces électrons sont

appariés (ou formant des doublets) et symbolisés par des traits.

1) Représenter les électrons de valence de chaque atome dans des cases quantiques puis sous

forme de schéma de Lewis atomique.

2) Identifier I’atome central par :

e |l est généralement précisé ou/et souligné. Dans le cas contraire on prendrait celui qui
représente le centre de la molécule.

¢ Si on ne peut pas I’identifier, on prendra celui qui possede le plus grand nombre d’¢€lectron
celibataire.

e Si deux atomes possedent le méme nombre d’électron de valence, 1’atome central sera le

moins électronégatif.

3) Attribuer la charge que porte la molécule, dans le cas des ions moléculaires, a I’atome le plus

électropositif si la charge est positive, si elle est négative elle sera attribuée a 1’atome le plus

électronégatif.
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4) Exploiter la totalité ou le maximum des électrons de valence de 1’atome central pour établir
des liaisons avec les atomes latéraux.

5) Construire le schéma de Lewis avec les diverses liaisons unissant 1’atome central aux autres
atomes.

6) Dénombrer les électrons appartenant a 1’atome central et ceux aux atomes latéraux pour

verifier la regle de I’octet.

IVA
VIA VA VIIA )
.o -C.
4 o H—(,:—H
W S i H—F: i
H H Meéthane, CH4
Eau, H,O Ammoniac, NH3 Fluorure d’hydrogene, HF
Exemples :
Clz: 17Cl : 10[Ne] 352 3p° = 1L [ 1] 7électrons de valence  |Cle =

[ n]1]

.. .o .o .o — DL_
ICI‘QUCIZ — CL:Cl: ou I(;l—v(_?ll* DNL
La liaison formée est simple de type sigma . La molécule Cl2 est composée d’un doublet liant
(DL) qui assure la formation de la liaison et de 3 doublets non liant (DNL) qui ne contribuent

pas a la formation de liaisons.

H20: O : 10[He] 352 3p* =

1H : 1st

.c_)m.H —~ H—O—H
= 1.z DL DNL DL

Les liaisons formées sont simples de type sigma 6. La molécule H20 est composée de deux
doublets liants (DL) et de 2 doublets non liant (DNL).
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N2: 7N : 10[He] KA

Yy wry N
H ‘UC.’ND H — H—N—H
H H
Les liaisons formées sont simple. La molécule NH3 est composée de 3 doublets liants
(DL) et de 3 doublets non liants (DNL).

0O2: 80 : 10[He] 3s? 3p°4=
11,1
] (] 7
,,,,,,,,,,,,,, - f liaison 7t (pi)

0+ O  m—) <o—\o>

liaison G (sigma)

La liaison formée est double : la premiére de type o et la deuxieme et de type .

N2: 7N : 10[He] |1LH1 11, ] ‘3823p=>

KA ENENED

@ P /lliaisonc
| Ne——-eN| o)

a i . IN KNl
2 liaisons T

La liaison formée est triple : la premiere de type o et les deux autres sont de type .

» Cas de liaison covalente dative :

C’est la mise en commun d’¢électrons entre un atome B possédant un doublet non liant (libre)
et un atome A possédant une orbitale vacante (lacune électronique).

)

Al +°B — A*—B%

A4 > | = A
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Exemple:
NH4™:).

7N : 10[He] 3s?

H:1st
H*: 1s°

L’azote (N) est un donneur dans ce cas, il a perdu un ¢ et portera donc la charge positive. Les

4 liaisons (N-H) sont identiques.

» Particularités : Insuffisances de la régle de ’octet

e La formation de liaisons ne conduit pas nécessairement a la saturation de la couche de
valence par 8 électrons (non-respect a la régle de 1’Octet).

e Certains éléments de la colonne 13 de la classification périodique (B, Al, Ga) disposent
de trois électrons externes. Un réarrangement de (ns?np!) permet d’obtenir
(ns'np?) et la formation de trois liaisons de covalence avec trois atomes monovalents.

Dans ce cas il peut rester une orbitale vacantes (vides) sur certains atomes.

Exemple BH3 :

& =

B : 1%, 257 p!

PEN 5B 182, 2st2pt |1 | [1[1] ]
N=n
B, :H —B—
HUC,.;)D ‘H B—H
H H

Dans le cas des éléments ayant le nombre quantique n>3, les orbitales atomiques nd
peuvent intervenir et permettre d’avoir plus de huit électrons dans la couche de

valence.

110
IKKOUR Kahina



CHAPITRE VI LES LIAISONS CHIMIQUES

Exemples PCls:

15P : [Ne]3s23p3 ;

15P :[Ne]3st3p®3d? ;

17C I: [Ne]3s?3p°

g R B
L LT T

A
1 1N
(ENERES
ENENED
SREETEN
TEERERAE
_— |(_Zl|
n
/(Z‘l>l:> <
S cl

5e P+ 1e de chaque Cl =10 e  autour de P. On dit alors hypervalence

V1.3 .2. La liaison polaire :

Quand les atomes A et B, d’une molécule diatomique sont différents (1’un est plus électronégatif

que I’autre), le doublet de la liaison est attiré vers 1’atome le plus électronégatif. On dit que la

liaison est polarisée. L’atome le plus électronégatif présente plus de charge négatives (-6e). La

fraction de charge & est entre 0 et 1.

Exemple : *%¢H-Fe

e Sid=0:laliaison est covalente. exp : Clo, H2

e Si &=1: la liaison est ionique, le transfert d’électron est complet. Exp : NaCl

(Na*, CI")

V1.3 .2.1. Moment dipolaire :

La molécule a liaison polarisée, sera assimilée a un dipble électriqgue de moment

dipolaire : ; =s5d

Le moment dipolaire pu d’une molécule A—B ou I’atome B est plus électronégatif, est la

tendance que posséde le doublet d’électron a se rapprocher de I’atome le plus

électronégatif (atome B). Il est caractérisé par un vecteur et orienté, par convention, de
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la charge négative vers la charge positive.

A ) B ——> A = B
+54 p > -5 L=5.d +3 X < XD

Ou 6 est la charge électrique: en pratique, on utilise trés souvent comme unité la charge «e »
de I’¢électron (e = 1,6.10° C). Et d la distance séparant les deux charges (m).

Dans le systeme d’unité SI, u s’exprime en C.m, cette unité étant tres grande on utilise alors le
debye (D) : 1D = %.10‘19C.m

Dans le cas des molécules polyatomiques, les moments dipolaires des liaisons s'ajoutent

vectoriellement :

A L B
\

Han
gttt A
\\ : J(, Y
\ T~ _Masc
\—‘ - B i, ¥ .".

\¥ \’<” o \.\_~ w“.
-
Cc }

A
ot Hap

Hac

Ao

Hase = Hag + Hac = 2faplinc 005(180 - a)
On peut ainsi calculer a priori le moment dipolaire global d'une molécule si I'on connait les
moments dipolaires partiels associés a chaque liaison ou inversement calculer les moments
dipolaires de liaisons si on connait le moment dipolaire global.
Il est généralement impossible (ou tres difficile) de calculer la valeur de p, on la détermine
expérimentalement.

e Pourcentage ionique des liaisons

La détermination du pourcentage ionique d’une liaison nécessite la connaissance du moment

dipolaire de celle-ci. Il est donné par la relation suivante :

€)= 22 x100
Hingo
=d.d
Hexp —> C, (%):ﬁxloo:éxloo
Hineo = €.d ed °

e Ci=50% : laliaison est a 50% ionique,
e Ci= 100 % : laliaison est purement ionique,

e Ci=0% : laliaison est purement covalente.
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Exemple : Molécule HCI dont d = 1,28°A et Hexp = 1,07 D
-30

Donc ¢, = Men _ 10733310

Mo 1,6.107°.1,28.107

La liaison dans la molécule HCI est a 17% ionique et a (100 - 17 = 83%) covalente.

V1.3 .3. Liaison ionique

La liaison ionique se forme entre un metal et un non-meétal présentant une forte différence
d'électronégativité, par attraction électrostatique entre ions de charges opposées. Les ions
simples, issus d'atomes proches d'un gaz rare en numeéro atomique Z, acquiérent sa
configuration électronique stable via perte ou gain d'électrons.

Exemple: Chlorure de potassium KCI

19K perd un électron (K — K*+1e-) Cl+K —CI' + K*— (K*, CI)
17Cl gagne un électron (Cl+1e- — CI")

Remargue :

e La liaison ionique se forme entre des métaux peu électronégatifs (groupes 1A, IIA,
donneurs d'électrons) et des non-métaux tres électronégatifs (groupes VIA, VIIA,
accepteurs d'électrons).

e Les liaisons purement ioniques sont typiques des halogénures alcalins (NaCl) ou

alcalino-terreux (CaClz) en phase solide.

V1.3 .4.Liaison métalligue

La liaison métallique résulte de 1’attraction €lectrostatique entre des ions métalliques positifs
(cations) organises en réseau cristallin et des électrons de valence délocalisés, souvent décrits

comme une « mer d’électrons ».

V1.4. L’orientation des liaisons autour d’un atome (géométrie des molécules) :

Le modele de Lewis explique bien la formation et la rupture des liaisons, mais il ne rend pas
compte des propriétés magnétiques, de I'orientation géométrique des liaisons ni des différences
entre liaisons o et 7.

La méthode VSEPR (Répulsion des paires electroniques de valence) prédit simplement la
géométrie moléculaire a partir du schéma de Lewis, en considérant les répulsions entre doublets

électroniques autour de I'atome central (ex. : orientation des liaisons C-H autour du carbone).
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VI1.4.1. Hypothese : L'hypothése de Gillespie postule qu'un atome sphérique place ses doublets

liants et non liants de la couche externe a la surface d'une sphére centrée sur le noyau, ou ils se
repoussent mutuellement.

Ces doublets occupent ainsi des positions minimisant les répulsions électroniques. Selon leur
nombre total, on déduit les directions des doublets liants, déterminant la geométrie moléculaire
distincte pour chaque configuration.

VI1.4.2. Méthode : La méthode VSEPR consiste a determiner la position relative des doublets

entourant I'atome central. Les molécules sont représentées sous la forme générale AXnEm.
A : atome central.

X : doublets liants.

E : doublets non liants (et électron célibataire).

N : nombres d’atomes X liés a I’atome central A.

m : nombres de doublets non liants (et électron célibataire) autour de 1’atome central.

Exemples :
Quelle est la formulation VSEPR de NHs et POCIs a partir de leurs schémas de Lewis ?

NH: _ POCIs: /ﬂ\
H —IiI—H |Cl —p —CI |
H 1cl]
AXsE1 AXaEo

La géométrie moléculaire suit deux régles principales basées sur la théorie VSEPR.

Régle 1 : Figure de répulsion

La somme n + m (atomes liés n + doublets non liants m) définit la figure d'arrangement des
doublets autour de I'atome central ; pour une somme fixe, la géométrie dépend de n et m.
Régle 2 : Angles de liaison

Les doublets non liants (E), plus proches du noyau, générent des répulsions plus fortes et se
classent ainsi :
Répulsion non liant / non liant > répulsion non liant / liant > répulsion liant / liant Ainsi, un

doublet non liant élargit les angles E-A-X et resserre les angles X-A-X.

A partir de la structure de Lewis d'une molécule, on détermine le nombre m de paires liantes
correspondant aux liaisons entre I'atome A et les atomes liés X,et le nombre n de paires non
liantes E, la formule type du composé est donc AXmEn et sa géométrie dépend de 1’arrangement

des (m + n) paires électroniques. On pose m + n = p.
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1- Sip =3, lagéométrie serait : triangle équilatérale, types moléculaires : AXz ,AX2E1
AXEo>.
Les doublets libres seront représentés, soit par la lettre E, soit sous formes de lobes.

:

3- Sip=5, la géométrieserait : bi-pyramide a base triangulaire, types moléculaires : AXs ,
AX4E1 , AX3E2, AX2Es.

— e = SR — ]
T - B e
-, // ‘\'\ //
™, re ., ~
., Ve . -
. N P

- ke
e
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4-

Si p =5, la géométrie serait : octaedre, types moléculaires : AXs
JAXsE, AXqE2, AX3E3, AX2E,

E

> Tableau récapitulatif : Structure des molécules selon la méthode VSEPR :

p| N|m type Figure de répulsion Géométrie Angles Exemples
21210 AX; Droite Linéaire 180 BeCl;, CO,, HCN
2 |11 AXE | Droite Linéaire 180
313]|0 AXj Triangle équilatéral Triangle équilatéral | 120 BFs, AICI;
3121 AXZE | Triangle équilatéral Coudée Forme de V| 120 S0,, SnCl;, O3
3| 1|2 | AXE2 | Triangle équilatéral Linéaire 180
41410 AX, | Tétraedre Tétraédre 109,5 CHa, NH4*, SO4*
4 | 3| 1| AXsE | Tétraedre Pyramide déformée | 109,5 NHs, H;0*
4 | 2 | 2| AX:E: | Tétraédre Coudée Forme de V| 109,5 H20, H.S
4 | 1| 3| AXEs | Tétraédre Linéaire 180
5/15]|0 AXs Bi-pyramide triangle | Bi-pyramide 120 et 90 | PCls
triangle

514 | 1| AX4E | Bi-pyramide triangle | Pyramide déformée | 120 et 90 | SF4, TeCl,
5| 3| 2| AXsE:» | Bi-pyramide triangle | Formede T 90 ICls, CIF3
5| 2| 3| AXzEs | Bi-pyramide triangle | Linéaire (3 atomes) | 180 I3, XeF,, ICly
5| 1|4 | AXEs |Bi-pyramide triangle | Linéaire (2 atomes) | 180
6 6|0 AXg | Octaedre Octaédre 90 SFs
6 |51 AXsE | Octaédre Pyramide carrée 90 BrFs, IFs
6 | 4 | 2 | AX4E, | Octaédre Carrée (plane) 90 XeFs, Bris
6 | 3|3 | AXsEsz | Octaedre Formede T 90
6 | 2 | 4| AXzEs | Octaedre Lineaire 180
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V1.4.3. Modifications des angles valenciels :

V1.4.3. 1.Influence du nombre n de paires libres :

Dans la série AXa ; AX3E; ; AX3E>, on constate une diminution de ’angle XAX en passant de
n=0an=2.

CH4 : HCH =109,5° NH3 : HNH = 107,3° HO : HOH = 104,5°

Cette diminution réguliére est due aux répulsions des paires libres qui occupent autour de

I’atome A un volume plus important que les paires liées essentiellement bloquées entre A et X.

V1.4.3.2. Influence de I’électronégativité de I’atome central :

Dans la série AX3E1 : NH3, PH3, AsHs ; SbH3, on détermine expérimentalement : HNH = 107,3°
; HPH =933 °; HAsH = 91,8°, HSbH = 91,3°

Dans le groupe VA, I’¢lectronégativité décroit de 1’azote a I’antimoine, les paires liées sont plus
attirées vers 1’atome d’azote dans NH3 que vers 1’atome d’antimoine dans SbHs, donc leur

répulsion est plus forte et I’angle valenciel plus élevé.

V1.4.3. 3.Influence de I’électronégativité de X :

Lorsque 1’¢lectronégativité y de I’atome X augmente, A restant le méme, les paires liées sont
plus attirées vers X et I’angle valenciel diminue :

Type AXE PCls PBr3 Pl
% (X) 33 3,0 2,8
Angle AXA 100,3° 101,5° 102°
Type AXE F-N=0 CI-N=0 Br-N=0
 (X) 4,1 3,3 3,0
Angle XNO 110° 113° 117°

La méthode VSPER apporte rapidement des renseignements sur la géométrie spatiale des
molécules, confirmés par les analyses de structure aux rayons X.

V1. 5. La liaison chimique dans le modéle quantique :

VI1.5.1. Limites du Modeéle de Lewis

Les schémas de Lewis expliquent bien la formation et la géométrie des liaisons chimiques, mais
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ils ne parviennent pas a justifier le paramagnétisme de O: (li¢ a des électrons non appariés),
l'existence de 1'ion H2" (avec une liaison formée par un seul électron) ni les niveaux d'énergie
électroniques moléculaires précis. La théorie des orbitales moléculaires (OM) corrige ces
lacunes en considérant les électrons comme délocalisés sur I'ensemble de la molécule, décrits
par des orbitales moléculaires : fonctions d'onde y soumises au potentiel des noyaux et des
autres électrons, chacune pouvant accueillir jusqu'a 2 électrons de spins opposés. Contrairement
au modele de Lewis ou la liaison résulte de la mise en commun localisée d'un doublet
électronique entre deux atomes, le modeéle quantique décrit la liaison chimique comme le
résultat du recouvrement de deux orbitales atomiques formant deux orbitales moléculaires

distinctes. On distingue deux types principaux de recouvrements :

> Recouvrement o (axial, téte-a-téte) : il concerne les orbitales atomiques de type s et p,

et conduit a la formation de liaisons de type o.
s A+ (0% (A B —

' o
» "
A B

» (S,

> Recouvrement & (latéral, paralléle) : il concerne que les orbitales p. Formation de

liaisons de type .

N

La liaison o est differente de la liaison . En effet, la liaison de type o est plus forte que la

liaison de type = car elle correspond & un meilleur recouvrement.

VI1.5.2. Théorie des Orbitales Moléculaires (OM)

Chaque OM résulte de la combinaison d'orbitales atomiques (OA) de valence proches en énergie,
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symetrie et recouvrement spatial, via I'approximation LCAO : Y01 = CaPa + cgpg + -+, 0U les ¢; sont
des coefficients de pondération. Les OM liantes (o, ) abaissent I'énergie totale (densité électronique

accrue entre noyaux) ; les OM antiliantes (o, w*) 1'élévent (nceud nodal, répulsion accrue). L'ordre de

.. 1 N , . .y -
liaison est OL = > (np — ng), OU ny, n, sont les électrons dans les OM liantes/antiliantes.

V1.5.3. Cas des molécules diatomiques : Orbitales o1s et 615 *

Pour H>" (monoélectronique), les OA 1saet 1sg forment o, = N(1s4 + 1sp) (liante : densité renforcée
entre noyaux Ha-Hs, |oys|? = N2(1s5 + 153 + 2)15,115,)) €t ofs = N(1s4 — 1sp) (antiliantes :
terme soustractif —2N?1y 5,11, nceud plan médian). Hz (o75) a OL=1, distance d'équilibre 0,074 nm,

énergie de dissociation 436 kJ/mol ; Hez ((51s)? (o+1s)?) a OL=0 et est instable.

i : i :
A B A B

Formation de I'orbitale moléculaire liante

N
Yo Y

Formation de I'orbitale moléculaire anti-liante

¥

VI1.5.4. Cas Simple : Niveaux d’énergie des orbitales moléculaires Is.

La méthode LCAO (Combinaison Linéaire d'Orbitales Atomiques) génere les orbitales
moléculaires o1s (liante) et o*1s (antiliantes) a partir des orbitales 1s des atomes d’hydrogene
sépares. L'OM o1s présente une énergie inférieure aux OA 1s initiales, favorisant la liaison par
accumulation de densité électronique entre noyaux, tandis que c*1s est d'énergie supérieure,
déstabilisant la molécule avec un nceud nodal.

Les niveaux d'énergie de o1s et 6*1s sont symétriques par rapport a I'énergie des OA 1s isolées,

reflétant la conservation de I'énergie totale lors de la formation moléculaire
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#*
1w B0,
Epfid mal
-
Energies potentielles des orhitals
moléculaires B ls et Gl*s
257 |
Einr
15 fpm .
T Fal
e ——
25| Elur,)

V1.5.5. Caractéristiques de la liaison :

On définit pour chaque liaison chimique les grandeurs suivantes :
» Ordre ou indice de liaison (O.L.) :
Il est defini par la relation suivante : O.L = (n-n*) x 1/2
n : nombre d’électrons situés dans les O.M. liantes
n* : nombre d’¢lectrons situés dans les O.M. antiliantes
» Longueur de liaison :
Elle est égale a la distance internucléaire d’équilibre. Cette distance est d’autant plus grande

que I’ordre de liaison est grand.

VI1.5.5.1. Construction d’un diagramme énergétigue d’OM :

Disposant du diagramme des niveaux d'énergie, on représente la configuration électronique de
la molécule en remplissant les orbitales moléculaires par ordre d'énergie croissante et en
respectant le principe de Pauli (dans le cas de plusieurs orbitales moléculaires de méme énergie,
on applique aussi la regle de Hund).

Exemples : Représentation des ions et molécules Hz, Ho*, Heo.

a-Diagramme énergétique de la molécule H,* :

o=
* E amti-liamie
& A

%
i AE" b
i ! . AE* > AE

T %
EH . .. | EH
% F 9 I

s AE ;
3 ! E fiante

e

* £ 3
Ateme H Meléeule Hz Atome H
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La configuration électronique de H," est ois.

» Le nombre d’¢lectrons liants est un. Celui des électrons anti-liants est zéro. L’énergie

de liaison est -255 kj.mol™.

»  Longueur de liaison est 0,106 nm et I’ordre de liaison est 1/2.

b-Diagramme énergétigue de la molécule Hs.

E anti-liante

| / E liante
AtomaH& Mdécu]eH2 Atome HB
e La configuration électronique de H. est 6%s.
e [e nombre d’¢électrons liants est deux et électrons antiliants est zéro. L’énergie de liaison est

-435 kj.mol*,

e Lalongueur de liaison est 0,074 nm et ’ordre de liaison est 1.

c-Diagramme énergétique de la molécule He.

E amid-liants

AE * = AE

Atome He Molécule Hez  Atome He
He}ﬁfle
e La configuration électronique de He; est o .0;2
e Le nombre d’électrons liants est deux et électrons antiliants est deux.

e [’ordre de liaison est 0. Cela signifie qu’il ne se forme pas de liaison entre les deux

atomes d’He, ainsi la molécule He, n’existe pas.
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V.5.5.2. Molécules diatomiques homonucléaires de type A2.

On va considérer les molécules constituées des éléments de la 2°™ période du tableau
périodique.
Les orbitales atomiques (O.A) qui interviennent dans la formation des orbitales moléculaires

(O.M) pour expliquer la liaison chimique sont les O.A de valence.

Atome A (2sa, 2px, 2py, 2pz) Atome A’ (2sa’, 2Px’, 2Py’,2Pz)

Les O.A qui peuvent se recouvrir sont celles qui possedent les mémes éléments de symétrie et

ont la méme énergie (ou des énergies voisines).

Les O.M obtenues par recouvrement des O.A sont de deux types :

a-Les orbitales o, *

Le recouvrement des orbitales atomiques est axial. Les deux O. A 2sa, 2sa° admettent I’axe des
noyaux A-A’ comme axe de symétrie. Elles vont se recouvrir axialement pour donner une O.M
liante et une O.M antiliante o* (figure, voir la molécule Hz*).

o2s= 12 (2sa + 254°) et o#2s= 1/N2 (2sA - 25a°)

Comme dans le cas des orbitales « s », le recouvrement des deux O.A (2px et 2px’) doit se faire
suivant 1’axe des X.

Le recouvrement axial des O.A 2px et 2px conduit a deux O.M, 1’une liante 62p (OU Gp) et I’autre

antiliante o*2p (OU o*p) .

op = 1N2 2px - 2px)

o*2p = 12 (2px + 2px)

Oithitales moléoulaires

Othitales atomdgues -
i - WD

il
S et L _,-:-' Q D V. anti liante
5@;’\)*

0.A.2p GA 2,
y s ""‘*’“‘"‘ %20
OM. liante
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Formation des deux orbitales moléculaires op o*p a partir de deux orbitales atomiques «px».

b-Les orbitales &

Les O.A. 2py et 2p, ont leurs axes de symétrie paralléles, elles peuvent se recouvrir latéralement
pour donner naissance & deux O.M. de type m, I’une liante 7t2p (OU 7ty ) et ’autre antiliante mw#2p
(ou y)

ny= 12 2py - 2py)

mry = 12 (2py + 2py)
Les O.A. 2p; et 2p,> se recouvrent aussi latéralement pour obtenir deux O.M. nz et 2.

N.B : les O.M. my et z ont la méme énergie ainsi que les O.M. m*y et 7*..

Othitales moléculaires

Orhitales atomigques

qﬁ 39:”?:
= B

O L atitd Hante

O liante

Formation des deux orbitales moléculaires m2p m*2p & partir de deux orbitales atomiques
« 2pz ».

» Diagramme énergétique des O.M. sans interaction s-p:

Dans ce cas la différence entre les niveaux d’énergie 2s et 2p, est grande. Le niveau d’énergie

de I’O.M. o; (op) se trouve plus bas que celui des deux O.M nix et my.

Seules les O.A. de valence interviennent dans la formation de la liaison chimique : 2s? 2p2x
2ply 2p*

Ce diagramme énergétique est valable pour les molécules de type Az dont Za> 7. A partir de 8
O.A, on construit 8 0.M : 4 O.M liantes et 4 O.M antiliantes.

Comme les atomes, la structure €électronique des molécules est écrite dans 1’ordre énergétique
croissant. Le remplissage des O.M. se fait en respectant les regles de stabilité, de Hund et de

Pauli. 01s<01s <02<02 <G:<MAy<TMx Ty <G z
y
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ateane molécule aome

Diagramme énergétique utilisable pour les orbital s moléculaires formées a partir de O, F, et
Ne
Exemple : Application a la molécule O>

La configuration électronique de la molécule O est : 6 25> G 25 26 2p> (nxmy )* (mx' 1 *y)?

L’ordre de liaison O.L=1/(8-4)=2 a molécule posséde 2 électrons célibataires, elle est

paramagnétique. Cela est confirmé expérimentalement.

E Q

¥

> Diagramme énergétigue des O.M. avec interaction s-p

Dans ce cas la différence entre les niveaux d’énergie 2s et 2p, est faible, on assiste a un mélange
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de ces orbitales connus sous le nom d’intéraction s-p. Le niveau d’énergie des deux O.M mx et
Tty se trouve plus bas (plus stable) que celui de I’O.M. o (op).

Seules les O.A. de valence interviennent dans la formation de la liaison chimique : 2s? 2p%
2py2p'z.

Ce diagramme énergétique est valable pour les molécules de type Az dont Za< 7. A partir de 8
O.A on construit 8 O.M : 4 O.M liantes, 4 O.M antiliantes.

L’ordre énergétique croissant des O.M. est le suivant :

* * * * * *
01s<01s <6 25< G 25 < MxMy (OU T2p72p )< G 2p < Tix Ty (OU Tt2p T2p ) < O 2p

-

b

Energie des orbitalee
o

. “Ia

Diagramme énergétique utilisable pour décrire les orbitales moléculaires des molécules ou des

ions contenant les atomes Li, Be, B, C et N.
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Exemple : diagramme énergétique de la molécule C:

OA.C OM.C, OAC
A ’.0',,,_ A
7T A -
—4 %"I,‘ -\-t L ]
¥ ‘~“‘q GP' £ ’ l‘

La configuration électronique de la molécule Cz est : & 2s 2025 (mx Ty)*.
L’ordre de liaison est : O.L = 1/2(6-2)=2.

La molécule est diamagnétique.

V1.5.5.3. Diagramme énergétigue des molécules hétéronucléaires de type AB.

La fonction d'onde moléculaire s’écrit : ¥ = a1da +a2ds avec a1 # az?
Si ’atome B est plus électronégatif que A: y8 > yA ; les O.A de B seront plus stables et auront
une énergie inférieure a celle de I’atome A :

On considere les O.A de valence des atomes A et B : atome A : 2sa 2pa, atome B : 2sg 2ps
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E(2s8) < E (2sa) et E(2pe) < E (2pa)

E 4 — c*
211_.__..._:;;_ —2!
N _——1p
» G
15 —— .._G;; .
—o, 7

Atome A Molécule AB  Atome B

Exemples :
La molécule CO posséde 10 électrons de valence ce qui conduit a 1’état fondamental a la
configuration électronique suivante: (c2s)2(c%2s)? (n?2p m22p ) (O2p)?

L’ordre de liaison est 3.
La molécule NO posseéde 11 électrons de valence. Son état fondamental est symbolisé par :

(025) (0%25)? (ms %p) (02p)? (m2p zp)t

L’ordre de liaison est 2.5, I’énergie de liaison de NO est plus faible que celle de CO.

it q
A

_}_ o
2s . -
2s —1—— 28

iy

» Casou les atomes A et B ont des électronégativités trés différentes : Cas de LiH.
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Les O. A de valence a considérer sont 1s de H et 2s de Li. H étant plus électronégatif que Li.

[ 1

25

Energie dea orbitales

1o

Li Li" H

V1.6. Orbitales moléculaires localisées et hybridation des orbitales atomiques. Théorie
de la liaison de valence.

Les orbitales moléculaires localisées décrivent chaque liaison comme la combinaison linéaire
de deux orbitales atomiques de valence de méme symétrie et d’énergie proche, chacune appartenant a
un des deux atomes liés. C’est la vision de la théorie de la liaison de valence : une liaison correspond a
une orbitale liante localisée issue du recouvrement maximal de deux orbitales atomiques et contenant

deux électrons.

Cependant, cette approche simple pose parfois probléme pour rendre compte correctement de la
géométrie expérimentale des molécules. Dans H,O, par exemple, les deux liaisons O—H sont identiques
et séparées par un angle d’environ 104, 5°. Une description ne faisant intervenir que deux orbitales 2p
de I’oxygéne en interaction avec deux orbitales 1s des hydrogenes donnerait des liaisons a 90°, en

contradiction avec la structure observée.

VI1.6.1. Hybridation des orbitales atomiques

Pour décrire la géométrie moléculaire par recouvrement maximal des orbitales atomiques de
valence, celles-ci doivent étre orientées vers les directions des liaisons. Cette approche, appelée
hybridation des orbitales atomiques, repose sur des combinaisons linéaires des orbitales de
valence d’un atome isolé, générant un nombre égal d’orbitales hybrides équivalentes.

Dans les molécules organiques impliquant C, N et O, on hybridise les orbitales 2s et 2p.
Plusieurs types d’hybridation existent, adaptés aux géométries observées (sp pour linéaire, sp?

pour trigonale planaire, sp3 pour tétraédrique).

a- Hybridation sp

L'hybridation sp est un mélange d'une orbitale atomique s et d'une orbitale p pour former deux

nouvelles orbitales hybrides équivalentes (sp), orientées a 180° (géométrie lingaire) et
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contenant 50% de caractére s et 50% de caractere p, typique des atomes centraux entourés de
deux groupes d'électrons, comme dans le béryllium dihydrure (BeH2) ou I'acétyléne (C2H>).
Les deux O.A. pures 2px et 2p; restent inchangées (c’est a dire non hybridées).

4 Orbitales atomiques "normales” 2 orbitales atormeaues hybrides sp +
2orbitales atotmicques pures

Remargue : les O.A. hybrides ne peuvent se recouvrir qu’axialement, avec d’autres orbitales atomiques
purs ou hybrides appartenant a d’autres atomes, pour former des liaisons 6.1 S+3p=2sp+2p

Exemple : BeH, C2H2, HCN

Cas de la molécule CoH2

C: 2¢ p’ « Excitotions 28°' 2p° hybridation

ST == iy — [

souche de valence 4e célib.
. 2 OA hybrides
/"101_ identiques sp
W—-9=9— WeSW

2 OA p pures

"W

L'hybridation d'une orbitale atomique 2s avec deux orbitales atomique 2p conduit a trois
orbitales atomiques hybrides équivalentes, dites sp?. Les axes de ces orbitales hybrides sont
coplanaires et font entre eux un angle de 120°.

&

b-Hybridation sp 2

1s+3p=3sp?+1p

129
IKKOUR Kahina



CHAPITRE VI LES LIAISONS CHIMIQUES

Hybridation sp?
-
#-‘, + .CK\ =
\-__“,_,_;
OA 1s OA 2p

Exemples : BH3, BFs3, BCl3, CoHas, ...cetc

Cas de la molécule C2Ha:

. 2
28 pl w Excitation »

hybridati
-EID — I i

couche de valence de célib.
30A hybrldes
3 identiques sp?
Hr.- 120° (4] +H
120° (-i..._cD—E - !
a
“’g:_{;.i ?\H

1 OA p pure

v

b

c-Hybridation sp3

L'hybridation d'une orbitale atomique 2s avec trois orbitales atomiques 2p conduit a quatre
OA hybrides spe

L')

TR WY RPN 00
- he woy

b

orbitales atomiques hybrides équivalentes, dites sp® de symétrie tétraédrique. Les axes de ces
orbitales hybrides font entre eux un angle de 109°28. 1s+ 3 p=4sp®
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Exemples : CHs, NH3s, H20...

Cas de la molécule tétraédrique CHa :

2s?  2p? 2s' 2p? f;beﬂg:llon
r « » \ s ——————————————————
C:[][1 ] [ ] ==22"" [A][A[1[1] [NEIERED
- - = - - J
couche de valence 4e célib. 4 OA hybrides
(état fondamental) identiques sp’®
Type VSEPR : AXA4 ; tétraédrique Formation de 4 liaisons o du méthane

H

(L ’

H/ \";:;H

d- Hybridations faisant intervenir les orbitales d
> Orbitales hybrides sp3d

Cette hybridation combine une orbitale s, trois orbitales p et une orbitale d, formant cing
orbitales hybrides équivalentes. Elle correspond a une géométrie bipyramidale trigonale, avec
des angles axiaux de 90° et équatoriaux de 120°. Exemple : PCls, ou le phosphore (période 3)
utilise cette hybridation pour ses cing liaisons. Ce type d’hybridation intervient dans les
molécules de type AXs (ou AX4E, AX3E», etc.), dont la figure de répulsion est une bipyramide
trigonale.

Exemple : PCls qui a une géométrie bipyramide trigonale.

SR ILILIE 0 G0 DEEEE
[ UMM UITTIT] N ;

3s 3d

Etat hybride spd
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> Orbitales hybrides sp3d?

Cette hybridation mélange une orbitale s, trois orbitales p et deux orbitales d, produisant six
orbitales hybrides. Elle adopte une géomeétrie octaédrique réguliére, avec des angles de liaison
de 90°. Exemple : SFs, ou le soufre forme six liaisons équivalentes.Ce type d’hybridation
intervient dans les molécules de type AXs (ou AXsE, AX4E»,etc.), dont la figure de répulsion

est une bipyramide a base carrée.

Exemple : molécule SFg

Spld!
a L ;* = gt* fH f* N 1*5
F 1‘ T * f * * F F F F IF
Etat hybride

132
IKKOUR Kahina



CHAPITRE VI LES LIAISONS CHIMIQUES
» Tableau récapitulatif :

Regions of
Electron Arrangement Hybridization
Density
180°
2 linear sp Vi b Y
N —~——
1
, | 120°
3 p y trigonal planar sp? \:
Lo B st Es A )\ \ P~
A |
e | N
A 109.5°
4 / ! . tetrahedral sp3 ' .
< - ~iES _ - l
S 4 -
2 |
. - RW
‘, /. 4‘ 3 ~ I 2 I ~~ -
5 W= gilg;)rr::nidal =g 1
N 4 —< \120°
|
E I// : \: s 900
. = )
6 =t S, octahedral sp3d? ), 3
N 0 4 — - y—
g : 4 H 90°
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Exercices d’applications

Exercicel:
Soient les molécules suivantes : CO; ; HCIO4 ; POCls ; SOz ; N2H; ; CO32 . On donne : 1H, ¢C,
7N, 80, oF, 15P, 16S, 17Cl.

1) Ecrire les formules de Lewis de chaque espéce en indiquant : I’atome central, la nature des
liaisons et le nombre de doublets liants et non liants.

2) Préciser dans quel cas la régle de I’octet n’est pas Vveérifiée.

3) A I’aide de cette théorie Gillespie, préciser la géométrie des molécules précédentes.

4) Donner I’état d’hybridation de I’atome central des molécules précédentes.

Correction de ’exercice 1

c0x /_\ 6C*:

6C: 1522522[)2 IIH YR\ —_— A JSRSR!

| T A A
80: 1322522}34 \ YRR

80: 1522522}34 \ \ \ YIRIR)

(Z):C:(:)

Dans la molécule CO., I'atome central est C, il présente 2 doublets liants (DL) qui forme deux
liaisons covalentes doubles C=0). Il n'y a pas de doublet non liant (DNL) sur C.
L'hybridation du carbone est sp, correspondant a 2 domaines électroniques linéaires (géométrie
AX: VSEPR, angle 180°).La régle de l'octet est respectée (8 électrons autour de C et chaque
0).
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HCIO,:

17ClL:1522522p%3523p°

K
(O: 1522522p* G:ﬂ Mﬁ

gO: 1s?2s22p* B:El E:EE
gO: 1522522p* E:H

(O: 15225%2p* NN @:ED
[H]

]H:

1O
10 I_El_l O—H
101
L'atome central est, il ClI présente 4 doublets liants (4 liaisons simples O, dont 3 dative) et 0

DNL ; octet étendu (14 e7). Hybridation sp*, géométrie tétraédrique AXa .
L'hybridation du carbone est sp®, qui correspond a : AXs en VSEPR (géométrie tétraédrique

déformée, piramidale).

POCI;:

N

lsp*1322522p63< 3p33d° E I H rl H | I I I I I

exmtatlon I_TuleIH (M | ] |
A A

{0 1522522p* Eﬂ FRYNY S
17C1:18%25%2p®3573p” B:ﬂ WARM M |C_l ll) ch
} I ClI
17C1:1522522p%35%3p> I]:E' | H H H -
17Cl:1522522p63523p5 B:El I H H H
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Dans la molécule POClIs, le phosphore (P) est I’atome central, il forme 4 doublets liants (DL) :
3 liaisons simples avec les atomes de Cl et 1 double liaison avec I'atome d'O (P=0), selon la
structure de Lewis standard. Cette configuration respecte I'expansion de I'octet autour de P (10

électrons), avec 1 doublet non liant (DNL) sur P, et les octets complets sur O et CI.

SOz:

16S:15%25%2p°®3s73p* N AR

| 5
AN QM o7 g

Db MR

Dans SO: I'atome central est S, il présente 2 DL (1 simple O, 1 double O) et 1 DNL ; octet
étendu (10 ¢"). L’hybridation est sp? de géométrie coudée AX-E (angle ~119°) .

NZHZ:
-N:1s22572p° WM KT T
A T o
N:1s%25%2p° NERIRE \Ezﬁ
AN
H
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Pour N2H- I’atome central est N (chaqueN) : 2 DL (1 double N=N, 1 simple H) et 1 DNL ; octet

respecté. Hybridation sp? (liaison double ), géométrie planaire.
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dans le cas de COs*" l'atome central est C, il présente 3 DL (3 liaisons O équivalentes en

résonance) et 0 DNL ; octet respecté . Hybridation sp?, géométrie trigonale planaire AXs .

Exercice? :

Dans la molécule ionique CIO2, I’angle O-CI-O est égal a 100° et le moment dipolaire de la
liaison CI-O est égal 4 1,3.10%° C.m

1) Calculer le moment dipolaire de la molécule CIO; ;

2) Sachant que le pourcentage ionique de la liaison CI-O est égal a 3%, en déduire la charge et
la distance existante entre Cl et O.

Correction de ’exercice 2

1) Les deux moments dipolaires de liaison, de méme module pc_o = 1,3 x 1073% C-m, forment

un angle & = 100°. La résultante suit la loi :

/0
Hmol = 2HUc1-oSin (§>

Hmol = 2 X 1,3 x 10739 % 0,7648 = 1,99 x 10730
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2) Le pourcentage ionique de 3% donne la charge partielle § = 0,03 X e, oll e = 1,602 x 10~ *°

C est la charge élémentaire, donc § = 4,81 x 10721 C.
La distance d s'obtient par pcj_o =6 X d :

d= L3x107% 2,70 x 10710
T 481x10721 " 7

Lacharge sur Oest 8, = —4,81 x 1072 et sur Cl §;; = +4,81 x 10721 par liaison

Exercice 3:
1) Donner le diagramme énergétique des orbitales moléculaires (OM) de la molécule
homonucléaire de O..
2) En déduire la structure électronique des ions moléculaires suivants : O; ; O," et O
3) Comparer le nombre de liaisons et la longueur de liaison de ces ions avec ceux de la molécule
02 et attribuer & chaque molécule ou ion moléculaire une des longueurs de liaison suivantes :
1,49A;126A;1,21Aet1, 12 A 4.

4) Classer ces especes chimiques par force de liaison croissante.

Correction de ’exercice 3

1) Diagramme énergétique des orbitales moléculaires (OM) de la molécule homonucléaire de O

Configuration de base de Oa:
(015)%(016)%(025)%(025)%(02p,)* (T2, ) 2 (T2, ) * (5. ) (75 )
2) Lastructure électronique des ions moléculaires suivants : Oy ; O2* et 0% :

> 02 (onajoute 1 &) : (015)(015)*(025)2(055)*(02p,)* (T2, ) (T2, ) (13 )" (73 )

» 02% (on ajoute 2 e~ a O2):

(015)%(015)%(025)% (025)? (02p,)* (102, ) * (102, ) (3 ) (5, )?
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> 02" (onenléve 1 e 02) : (045)%(015)%(025)? (055)? (02p,) * (T2, ) * (T2p )2 (13, ) 0U
(o )" -

3)  Comparaison du nombre de liaisons et la longueur de liaison de ces ions avec ceux de
la molécule O en attribuant a chaque molécule ou ion moléculaire les longueurs de liaison
suivantes: 1,49 A ;126 A; 1,21 Aet1,12A. 4.

L’ordre de liaison O.L = (n-n*) x 1/2
» 02 ordre de liaison (8 —4)/2 = 2.
» 02 (on ajoute 1 €7) : ordre de liaison = (8 — 5)/2 = 1,5.
» 02* (on ajoute 2 e~ a O2) : ordre de liaison = (8 — 6)/2 = 1.
» 02" ordre de liaison = (8 — 3)/2 = 2,5.
La longueur de liaison est égale a la distance internucléaire d’équilibre. Elle est d’autant
plus grande que I’ordre de liaison est grand. Les longueurs de liaison du plus court au plus
long: O2" <O2< O27< O2*
Les longueurs de liaison sont donc attribuées comme suit :
02°:1,12A,02:1,21 A, 02 : 1,26 A, 022 : 1,49 A
4) Classement par force de liaison croissante (c’est I’inverse de 1’ordre de liaison) :
Donc force de liaison croissante : O2* <0z < 02 < Oz*
Exercice 4 :
Soient les molécules suivantes de B; et F»
1) Tracer le diagramme énergétique de ces molecules.

2) Déterminer la configuration électronique

3) Déterminer I'ordre de liaison et les propriétés magnétiques de chacune de ces molécules.

Correction de ’exercice 3

1) Le diagramme énergétique des molécules Bz et F»:
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B-:

F>:

t 1

B.:OL=6-4/2=1, est Paramagnétique.
F2:OL=10-82=1, est Diamagnétique.
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2) Détermination de la configuration électronique de F» et B>
B2 :(dls)z(o-;s)z(o'Zs)Z(a;s)z(anx)l(any)l
F2:(015)%(015)%(025)%(025)% (02p,) * (2, ) 2 (T2p, ) A (53, )* (5 )

3) Déterminer I'ordre de liaison et les propriétés magnétiques de chacune de ces molécules.
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