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Avant-propos

Le présent polycopié s’adresse aux étudiants de premiére année universitaire dont la
chimie sera un des ¢léments de leur formation scientifique. Il intéresse notamment les
¢tudiants de premiére année de Sciences et Technologies (ST) et Structure de la Matiére

(SM).

Treés pédagogique, ce manuel s’appuie sur un texte clair et concis, traite la structure de
la matiere. Le résumé de cours est présenté selon le socle commun de domaine Sciences et
Technologies 2019. Les bases théoriques sont présentées de maniere logique et progressive au
fil des chapitres, avec des exemples d’application ainsi que des exercices corrigés a la fin de

chaque chapitre.

Le premier chapitre étudie les Notions fondamentales de la structure de la maticre, une
présentation des différents types de transformations, les concentrations et les différents types

de solutions.

Le deuxiéme chapitre est consacré a 1’étude de la structure de I’atome, mise en

évidence, le modele de Rutherford, les isotopes et les énergies de liaison et de cohésion.

Le troisiéme et le quatriéme chapitre abordent la structure électronique de 1’atome,
modele atomique de Bohr, les différentes régles de construction et la classification périodique

des éléments.

Enfin ; Le cinquiéme chapitre décrit les différents types de la liaison chimique, la
géométrie des molécules, la liaison chimique dans le modele quantique et le diagramme

énergétique des molécules.
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Notions fondamentales Chapitre 1

Notions fondamentales

La matiére est constituée de particules élémentaires appelées atomes. Actuellement, il y a 118
atomes connus. Ces atomes diffeérent par leurs structures et leurs masses.
La matiére se trouve sous forme de mélanges (homogéne ou hétérogene) de corps purs. Un corps
pur est caractérisé¢ par ses propriétés physiques (température de fusion, température d’ébullition,
masse volumique) ou chimiques.
I. Caractéristiques macroscopiques des états de la matiére :
La matiere existe sous trois principaux états différents :
a- Etat solide: Ce sont des corps rigides qui conservent un volume et une forme bien
déterminée. Ils sont incompressibles. On peut distinguer plusieurs formes allotropiques.
b- Etat liquide : Les liquides constituent un état fluide. Ils sont déformables et prennent la
forme du récipient qui les contient.
c- Etat gazeux : Les gaz occupent tout ’espace qui leur est offert. Ils sont compressibles et se

délattent facilement.

II. Changements d'états de la matiére :

La variation de température intervient comme facteur essentiel dans le passage d’un corps d’un état
physique a un autre appelé changement d’état.

Le changement d'état de la matiére est provoqué par une modification de sa pression, de sa
température et/ou de son volume. Les changements d’état d’un corps pur se font par les différentes
transformations illustrées sur la figure I.1.

sublimation

fusion vaporisation

solidification liquéfaction

condensation

Figure I1.1. Changements d'états de I’eau


https://fr.wikipedia.org/wiki/Pression
https://fr.wikipedia.org/wiki/Temp%C3%A9rature
https://fr.wikipedia.org/wiki/Volume
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II1. Notions de la matiére :

a-

Notion d'atome, molécules, mole et nombre d'Avogadro :

Les atomes s'associent pour former des molécules, une molécule est par conséquent une
union d'atomes.

La mole est l'unité de mesure de la quantité de matiere.

Le nombre d'atomes contenus dans une mole dans les conditions normales de température et
de pression, est appelé le Nombre d'Avogadro (N,) ;

N, = 6,023.10%3particules (1 mole d'atomes, (ions, molécules...).

Nombre de moles et le volume molaire :

Le nombre de mole désigne la quantité de matiére: la masse molaire est la masse d'une mole.
Le nombre de mole est le rapport entre la masse du composé et sa masse molaire n = 3
ou:

n: Nombre de moles ;

m: Masse de composé en g ;

M: Masse molaire en g/mol (la masse de 6,023.1023 particules du composé)
Dans les conditions normales de température et de pression, une mole de molécules de gaz

occupe toujours le méme volume. Ce volume est dit volume molaire (Vy) : Vy = 22,4 I/mol,
dansce casn = 2;’—4 (Loi d'Avogadro-Ampere).

Unité de masse atomique, masses atomique et moléculaire, conservation de la masse :
Une unité de masse différente du Kg mais mieux adaptée aux grandeurs microscopiques,

c'est I'u.m.a ou (u) : est 'unité¢ de masse a 1’échelle atomique.

tuma =(3).(x) = (5) = 1,66.102*g = 1,66.10 kg,

12 Na Na

La masse molaire atomique : est la masse d'une mole d'atomes.

Exemple : Mc = 12,0 g.mol” et Mg = 16,0 g.mol ™.

La masse molaire moléculaire : est la masse d'une mole de molécules.

Exemple :

La masse molaire de I'eau (H,0): My, = 2.(1) + 16 = 18 g.mol™*

La conservation de la masse est une loi fondamentale. Elle indique non seulement qu'au
cours de toute transformation, y compris celle qui implique une transformation chimique, la
masse se conserve «Rien ne se perd, rien ne se crée, tout se transforme» [Lavoisier], le
nombre d'¢léments de chaque espece chimique se conserve aussi (cette loi ne s'applique pas

a I'échelle nucléaire).
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IV. Aspect qualitatif de la matiére :

a- Corps purs, mélanges homogéne et hétérogeéne :

Matiére
Corps purs Mélanges
Corps purs Corps purs composé Homogeénes Hétérogenes
Exemple: Oz, Hz, Ny,... Exemple: H,0,NaCl,... Exemple: Eau+Sel,... Exemple: Eau+ huile

b- Les solutions : soluté, solvant, solution aqueuse :

- Une solution est un mélange de deux ou plusieurs constituants. (en phase liquide, gazeuse,
ou solide).

- Le solvant est toute substance liquide qui a le pouvoir de dissoudre d'autres substances.

- Le soluté est une espéce chimique (moléculaire ou ionique) dissoute dans un solvant. Le
solvant est toujours en quantité trés importante (élevée) par rapport a celle de soluté.

- Si le mélange est homogene (solvant + soluté), il est appelé solution(aqueuse si le solvant

est I'eau).

V. Aspect quantitatif de la matiere :
a- Les concentrations :
Les concentrations sont des grandeurs avec unités permettant de déterminer la proportion des
solutés par rapport a celle du solvant, Selon la nature de I'unité choisie, on distingue :
- La molarité (Cy) : exprime le nombre de mole du soluté par litre de solution (mol. 17).
- La molalité (Cy,) : exprime la quantité de soluté contenue dans 1000g de solvant (mol. kg™).
- La normalité (N) : exprime le nombre d'équivalents grammes de soluté par litre de solution
(éq.g/1). L'¢quivalent-gramme est la quantit¢ de substance comprenant une mole des
particules considérées (H*,OH™, e, etc.)
b- Le pourcentage (%) d'une solution :
Indique la masse de substance massique pour 100g de solution. Il s'agit d'une comparaison poids-
poids
¢- La fraction molaire (X;) :
Est le rapport entre le nombre de moles de soluté ou de solvant et le nombre de moles total de la

solution.

W
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Exercices

Exercicel
Lequel des échantillons suivants contiennent le plus de fer ?
- 0,2 mole de Fe,(S0,)5
- 20g de fer
- 0,3 atome- gramme de fer
- 2,5107 atomes de fer

Données : M(Fe) = 56 g. mol~%; M(S) = 32g.mol™%; Nombre d’Avogadro: N = 6,023.10%3.

Exercice 2
Combien y a-t-il d’atomes, de moles et de molécules dans 2g de dihydrogéne (H,) a la

température ambiante.

Exercice 3

Un échantillon d’oxyde de cuivre CuO a une masse m = 1,59 g.

Combien y a-t-il de moles, de molécules de CuO et d’atomes de Cu et de O dans cet
¢chantillon ?

Données : M(Cu) = 63,54 g.mol™; M(0) = 1 g.mol™?

Exercice 4
Les masses du proton, du neutron et de I'électron sont respectivement :
1,6723842.107%*g,1,6746887.107%*g et 9,109534. 10 %8¢
1- Définir 1'unité de masse atomique (u.m.a). Donner sa valeur en g avec les mémes
chiffres significatifs que les masses des particules du méme ordre de grandeur.
2- Calculer en u.m.a. et a 10~ *prés, les masses du proton, du neutron et de 1'électron.
3- Calculer d'aprés la relation d'Einstein (équivalence masse-énergie), le contenu
énergétique d'une u.m.a exprimé en MeV.

Données : 1eV = 1,6.10719 ],
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Exercice 5
On fait dissoudre 12g de KOH dans 250ml d’eau.
1- Calculer le nombre de mole de KOH dissoute.
2- Calculer la molalité ; la molarité et la normalité de KOH.

Données : p(eau) = 1 kg.1™; M(K) =39 g.mol™ 1.

Exercice 6
On dissout complétement 1g de NaCl dans 90ml 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.

Données : M(Na) = 23g.mol™1; M(Cl) = 35,5 g.mol™?!
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Corrigé des exercices

Exercice 1
Rappel : Dans une mole, il y a N(nombre d’ Avogadro) particules (atomes ou molécules).

- 0,2mole de Fe,(S0,); correspond a 0,4mole d’atomes (ou atome-gramme) de fer

- 20g de fer correspond a n = = g 20/56 = 0,357mole d’atomes de fer.

MFe
- 0,3atome — gramme de fer ou 0,3mole d’atomes de fer.

2,510%3

0231053 0,415mole d’atomes de fer.

- 2,5 102%%atomes de fer correspondent a n =

==> C’est ce dernier échantillon qui contient le plus de fer.

Exercice 2
M(H) = 1g.mol™1. Le nombre de moles : n = 3
Les 2g de H, correspondent a :
- n= 2 = 1mole de molécules soit 6,023.10%3molécules.

- 2moles d’atomes de H soit 12,046.10%3atomes de H.

Exercice 3

Pour une masse m = 1,59g de CuO :

m _ 1,59
M(CuO) (63,54+16)

Nombre de mole de CuO : n = = 0,01999mol.

Nombre de molécules de CuO = .N = 0,12.10%3molécules.

(Cu0)

Nombre d’atomes de Cu = nombre d’atomes de0 = w ==>N = (0,12.10%3atomes.
(Cu0)

Exercice 4
1- Définition: L’unité de masse atomique (u.m.a.) : c’est le douzieme de la masse d'un

atome de ’isotope de carbone 12 (de masse molaire 12,0000g).

- Lamasse d’'un atome de carbone est égale a : Hﬂvﬂ'
- luma = —. 220 _2_ 166030217.10 24g
12° N N

2- Valeur en u.m.a. des masses du proton, du neutron et de I'¢lectron.

mp = 1,007277 u.m.a; my = 1,008665 u.m.a; m, = 0,000549 u.m.a.

6
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3- E(lum.a) = mC? = 1,66030217.1072%.1073.(3.10%)? = 1,494271957.10719]

1,494271957.10710
1,6.10719

==>E = = 934MeV.

Exercice 5

m(KOH)
M(KOH) *

1- Le nombre de moles de KOH dissoute: n(KOH) =

Avec la masse de (KOH) : m = 12g; et sa masse molaire : M = (39 + 16 + 1) = 56 g.mol™?!
==> Le nombre de moles : n = g = 0,2mole.

2- Calcul de la molalité, la molarité et la normalité :

n(Soluté)

m(solvant)

- Lamolalité (m) : m = = 0,84mol. kg~ 1de solvant.

n(Solutg)

—— = (,84mol.1"1de solution.
V(solution)

- Lamolarit¢ M) : M =

nbre d'eq—grammes
V(solution)

- Lanormalité(N) : N = = 0,84eq.g.171de solution.

Exercice 6
Une solution aqueuse de Chlorure de Sodium de 90ml est obtenue en dissolvant 1g de NaCl

dans 90ml d’eau dont la masse volumique est de 0,998 g. mI™*.

1- Le pourcentage massique en NaCl de cette solution : %NaCl = ——>2C__ 100,
Mmpac]+MH,0

- My,o = Puy0-Vir,0 = 0,998.90 = 89,82g.

1

==> NaCl = .100 = 1%.
1+89,82
2- La fraction molaire de NaCl de cette solution : %y, (molaire) = —=2CL__ 100,
NNacltNH,0
LN = Nacl — L — 017mol

Myacl  23+35,5

my,0 _ 89,82
- n = = —— = 4,99moles
H20 ™ My,0 18 ’
. 0,017
==> %NaCI (molalre) = m .100 = 0,34%

3- La molalité de NaCl : molalité(NaCl) = —Nacl_

MH;0(ke)
s 0017 1
molalité(NaCl) = 982107 = 0,19mol.kg™*.
4- La concentration molaire de NaCl : Cy = Molarité = —NacL.
H,0(D)
Cy = 0017 _ 0,188 mol.1*
M=90.102 oo Mo



Principaux constituants de la matiére Chapitre II

Principaux constituants de la matiere

I. Introduction : Expérience de Faraday :

En faisant I’¢lectrolyse de I’eau, Faraday, a pu établir une relation entre la quantité de matiere et la
quantité d’¢électricité.

N.e™ = 1 Faraday = 96500Coulomb .

Pour mettre en évidence les différentes particules élémentaires de la matiére, plusieurs expériences

ont été menées.

II. Mise en évidence des constituants de la matiére :
1I.1. L’électron :

a- Expérience de Crookes : Concept de I’¢lectron.
b- Expérience de J.J Thomson : Détermination du rapport% =1,759.101" Ckg'.

c- Expérience de Millikan : Détermination de la charge élémentaire e de ’¢électron et
déduction de sa masse.

I1.2. Le proton :

- Expérience de Goldstein : Mise en évidence de la charge positive du noyau. La

mesure de % de ces protons a permis de dégager les caractéristiques suivantes :

q=+e =1,6022.1071°C.
m, = 1,6726.1077Kg = 1836m,

11.3. Le neutron :

- Expérience de Chadwick : Mise en évidence du neutron avec les caractéristiques
suivantes :
q=0C.
my = 1,6749.107%7Kg ~ m,,

ITI. Modé¢le planétaire de Rutherford :

Rutherford déduit que la charge positive de chaque atome se trouve concentrée dans un volume tres
petit par rapport a celui de ’atome.

Le motif planétaire de I’atome : L’atome est ¢électriquement neutre, il est décrit comme un noyau
dense et chargé positivement autour duquel gravitent les €lectrons comme les planétes autour du

soleil.
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Le noyau est constitué de nucléons : Proton et neutron.

Proton: m, = 1,6726.107*"Kg charge: q = 1,6022.1071°C
Neutron: my = 1,6749.10727Kg charge: q = 0C
Electron: m, = 9,109.10731Kg charge: q = — 1,6022.1071°C

Rayon du noyau ~ 107* m
Rayon de I’'atome ~ 1071 m

Pour un atome quelconque, le nombre de protons est fixe, mais le nombre de neutron peut varier.

~ Couche
= électronique

Noyau - A
4 T | eproton
' ' g { nneutron
aélectron
i

Figure I1.1. L’atome dans le modé¢le de Rutherford

IV. Présentation et caractéristique de ’atome :
Chaque atome est caractérisé par :

- Un nombre de protons ou d’électrons noté Z.
- Un nombre de neutrons noté N.

Par convention un atome est représenté par le symbole : X ou :

- Z: est appelé numéro atomique ou nombre de charge.
- A : est appelé nombre de masse qui représente le nombre de nucléons : A= Z+ N

V. Isotopie, abondance relative et calcul de masse atomique :

Les isotopes sont des atomes ou nucléides d’un méme ¢élément chimique (ils ont le méme nombre
de protons), mais un nombre de neutrons différent (donc des nombres de masse et masse atomique
différents (54X, 4X, 47X).

Exemple :

Les trois isotopes de I’hydrogéne : TH((hydrogéne), 2H(Deutérium) et 3H(Tritium).

Remarque :

Les propriétés chimiques des isotopes d’un méme élément sont strictement les mémes car elles sont
déterminées par le cortege électronique qui est le méme pour tous les isotopes d’un méme atome.
Exemple :

Le magnésium naturel comprend 03 isotopes : 23Mg, 35Mg, 25Mg .
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Dans la nature, la plus part des éléments chimiques sont des mélanges d’isotopes. Le calcul de la
masse atomique d’un élément chimique dépend de 1’abondance de chacun des isotopes.

L’abondance est le pourcentage de présence de l’isotope dans 1’élément chimique. La masse
T MiX;

100
Avec :M;: La masse molaire de I’isotope i, X;: son abondance et M: La masse molaire moyenne.

molaire moyenne est calculée par la relation suivante : M =

Exemple :

Le carbone est un mélange de '2C (98,9%) et de 13C (1,1%).

98,9.12+ 1,1.13

= 12,01g/mol.
100

Masse atomique moyenne : M =

VI. Séparation des isotopes et détermination de la masse atomique :
- Spectrométrie de masse : spectrographe de Bainbridge :

Pour mesurer la masse d’un atome dans un mélange d’isotope ; la méthode la plus pratiquée

consiste & mesurer le rapport : % dit charge massique, a I’aide d’un appareil appelé « Spectrometre

de masse de BAIN BRIDGE », avec q : la charge et m : la masse.
Ce spectrographe comprend quatre parties :
1- La source d’ions
2- Le filtre de vitesse
3- L’analyseur
4- Le détecteur d’ions
L’application de ce spectrographe est la détermination précise des masses atomiques et des

concentrations atomiques dans une solution.

VII. Energie de liaison dans un noyau et I’énergie de cohésion des noyaux :
VIIL.1. Energie de liaison (AE) :
Si on considére la formation d’un noyau d’hélium (He) a partir des nucléons selon la réaction:
2pt + 2n} > Hej

Cette réaction s’accompagne d’une perte de masse Am qui se transforme en ¢énergie
AE (conservation de la matiére) : AE = Am. C? qui sert 2 maintenir le noyau en cohésion.
Avec :

AE : Energie de formation (toujours négative) ;

Am : Défaut de masse = Mygipa1e — Minitiale

C : Célérité de la lumiére = 3.108 m/s.

10
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VIL2. Energie de cohésion :
Elle correspond a I’énergie qu’il faut fournir & un noyau au repos pour le dissocier en nucléons
isolés et immobiles. Cette énergie est positive puisqu’elle est recue par le systéme considéré
(noyau).
- Unité de I’énergie de cohésion ou de liaison nucléaire:
Les principales unités utilisées sont: le joule, I’eV et le MeV ;
Avec: 1eV = 1,6.1079] et 1 MeV = 10%eV.
L’électron volt est ’énergie d’un électron soumis a une différence de potentiel (ddp) de 1 volt :

eV=16.10"12].1V = 1,6.10"1%]

VIIL.2.1. Energie de cohésion par nucléon ou Energie de cohésion spécifique :
C’est le rapport de 1’énergie de cohésion d’un noyau sur le nombre de ces nucléons. Elle est

généralement inférieure a 8,9 MeV quelque soit I’¢lément considéré.

VIII. Stabilité du noyau :

. . L . e . AE
L’énergie de cohésion par nucléon est définit par la relation : AE" = -

La stabilité¢ d’un ¢lément quelconque est d’autant plus grande que 1’énergie de liaison par nucléon
est plus élevée.

Parmi 331 nucléides naturels, 284 sont stables ; les autres se décomposent spontanément. On dit
qu’ils sont radioactifs.

A partir de A = 210 (Polonium), tous les éléments sont radioactifs. La stabilité dépend aussi du
nombre de Z: N = A - Z. En effet, I’ajout de neutrons stabilise les nucléides par effet de dilution
de charges positives des protons qui en étant plus éloignées les unes des autres auront tendance a
moins se repousser. A cet effet, le rapport entre le nombre de protons et le nombre de neutrons est le

facteur principal qui va fixer la stabilité d’un nucléide donné.

£ Sil < Z < 20 : Le nombre de neutrons et celui de protons sont égal ou trés proches.

+ Si 20 < Z < 84: Le nombre de neutrons est supérieur au nombre de protons. Il faut
d’avantage de neutrons pour compenser la répulsion électrostatique des protons.

£ SiZ > 84 : Les nucléides sont radioactifs. Le nombre de neutrons devient suffisant. Les
neutrons supplémentaires nécessaires a la stabilité ne trouvent plus de place pour se loger

dans le noyau.

11
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Exercices

Exercice 1
Soit I’é1ément chimique 4X9
1- On peut porter des indications chiffrées dans les trois positions A, Z et q au symbole X d’un
¢lément. Que signifie précisément chacune d’elle ?
2- Quel est le nombre de protons, de neutrons et d’électrons présents dans chacun des atomes
ou ions suivants :'3F, 22Mg?*et 23Se?".

3- Quatre nucléides A, B, C et D ont des noyaux constitués comme indiqués ci-dessous :

A B C D

Nombre de protons 21 22 22 20
Nombre de neutrons 26 25 27 27
Nombre de masses 47 47 49 47

Y at-il des isotopes parmi ces quatre nucléides ?

Exercice 2
Quel est le nombre de protons, de neutrons et d'électrons qui participent a la composition des

atomes ou ions suivants :

12 13- 14 16 160n2— 22713+ 32¢2- 35¢1— 40,2+ 56pL3+ 59 59N;
6C’ 6C’ C, O, O ) 13A1 ) 165 ) 17C1 ) Zoca ) 26Fe ) 27CO et 28N1’

Exercice 3

1- Le noyau de l'atome d’azote N (Z = 7) est formé de 7 neutrons et 7 protons.

- Calculer en u.m.a la masse théorique de ce noyau. La comparer a sa valeur réelle
de14,007515 u.m.a.

- Calculer I'énergie de cohésion de ce noyau en J et en MeV.

2- Calculer la masse atomique de 1’azote naturel sachant que :
- "N a une masse de 14,007515u.m. a et une abondance isotopique de 99,635%
- "N a une masse de 15,004863u.m. a et une abondance isotopique de 0,365%

Données: mp = 1,007277 u.m.a, my = 1,008665 u.m.a, m, = 9,109534.1073 kg,c 3.108 m.s~*

12
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Exercice 4
L’¢lément silicium naturel Si (Z=14) est un mélange de trois isotopes stables : **Si, *’Si et *°Si.
L'abondance naturelle de l'isotope le plus abondant est de 92,23%.
- La masse molaire atomique du silicium naturel est de 28,085 g.mol™!
1- Quel est l'isotope du silicium le plus abondant ?

2- Calculer I'abondance relative des deux autres isotopes.

Exercice 5
L’¢élément magnésium (Z = 12) existe sous forme de trois isotopes de nombre de masse 24, 25 et
26. Les fractions molaires dans le magnésium naturel sont respectivement: 0,101 pour Mg et
0,113 pour **Mg,

1- Déterminer une valeur approchée de la masse molaire atomique du magnésium naturel.

2- Pourquoi la valeur obtenue n’est-elle qu’approchée ?

13
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Exercice 1

Corrigés des exercices

1- A :nombre de masse = nombre de protons + nombre de neutrons

Z : numéro atomique ou nombre de protons

q : nombre de charge = nombre de protons -nombre d’¢lectrons

2- Ona A=7Z+4+N=->N=A-7

Elément nombre de masse Protons neutrons électrons
19F 19 9 10 9

$IMg** 24 12 12 10

jaSe*” 79 34 45 36

3- B et C sont des isotopes car ils possedent le méme nombre de protons mais des nombres de

masse différents.

Exercice 2

Elément | nombre de masse | Protons | neutrons | électrons
12c 12 6 6 6
ar{® 13 6 7 6
1%c 14 6 8 6
%0 16 8 8 8

1202~ 16 8 8 10
1At 27 13 14 10
1282~ 32 16 16 18
B 35 17 20 20
30Ca’t 40 20 20 18
SeFe3t 56 26 30 23
39Co 59 27 32 27

5aNi 59 28 31 28

14
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Exercice 3
1- La masse théorique du noyau est la somme des masses de ses constituants (7 neutrons et 7
protons) :
- My = 7(1,008665) + 7(1,007277) = 14,111594u.m.a > 14,007515u.m.a .
La masse théorique du noyau est supérieure a sa masse réelle et la différence Am ou le défaut de
masse correspond a 1'énergie de cohésion du noyau.
- Calcul de I’énergie de cohésion du noyau :
Selon la relation d’Einstein (équivalence défaut masse-énergie) : AE = Am c?. Avec lu.m.a =
N @®

1594 - 14,007515)
6.023.1023

AE = Am 2 = [(421 |.1072.(3.10% 2 = 15,552.1012].

-12
AE = 22220~ — 9,72 107eV = 97,2MeV.
1,6.10
(99,635)14,007515 (0,365)15,004863 —
2- Mazote naturel = Z a; Mi = 100 + 100 = 14:01g' mol 1'
== Mazote naturel = 14'01 g mOl_l'
Exercice 4

e ) Mg; 28,085
1- La masse d’un atome de silicium Si : m = % =X

La masse molaire du silicium est:

28,085

Mg; = 28,085 g.mol~! = ( -

)N =26,085 um.a.
M ~ 28 ==> L'isotope 28 est le plus abondant.
2- Posons x l'abondance de l'isotope 29 et y celle de l'isotope 30 et assimilons la masse
atomique et le nombre de masse pour les trois isotopes ;

28,085 = 28(0,9223) + 29x + 30y
2,2606 = 29x + 30yavec0,9223 + x + y = 1

==>{2,2606 =29x 4 30y......(1)
0,0777 = X + Vv e eeenen. (2) =>x= 0,0777 - y .
Remplagons x dans (1) :

(1):2,2606 = 29 (0,0777 - y) + 30y
==>y = 0,0073 = 0,73% etx = 0,0704 = 7,04%.

15
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Exercice 5
1- Masse molaire atomique du magnésium naturel Mg (Z = 12).
Soit M = ) x;M; avec M; : nombre de masse et x;la fraction molaire des isotopes.
x;(**Mg) = 0,113 et M (**Mg) ~ 26
x (®Mg) = 0,101 et M (*Mg) ~ 25
x (*Mg) =1 — [x (*Mg) —x (*Mg)] et M (*Mg) ~ 24
==>x (**Mg)= 1- (0,101 + 0,113) = 0,786
M (Mg) = ([x ("Mg) .M (*Mg)] + [x ("Mg).M ("Mg)] + [x (*Mg).M (*Mg)])
==>M (Mg) = (0,786.24) + (0,101.25) + (0,113.26) = 24,3g.mol 1.
2- La masse molaire n'est pas strictement égale au nombre de masse car 1’élément naturel est

composé de plusieurs isotopes d’abondances différentes.
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Structure électronique de ’atome

I. Spectre électromagnétique-Dualité onde-corpuscule :

La physique classique s’est révélée insuffisante pour I’é¢tude des phénomenes a [’échelle
microscopique (atomique). Pour cela, une nouvelle mécanique a été développée : il s’agit de la

mécanique quantique ou mécanique ondulatoire.

I.1. Aspect ondulatoire de la lumiére :

Il a été démontré que la lumiére est une association de champs électrique et magnétique se
propageant dans I’espace avec un mouvement ondulatoire. Ces ondes électromagnétiques ou
lumineuses se propagent dans 1’espace a une vitesse constante C (célérité¢ de la lumiere) égale a
3.108m.s™1. Le spectre électromagnétique se compose de ensemble des ondes lumineuses ou la

fréquence v peut prendre toutes les valeurs de fagon continue.

>
énergie plus faible, longuer d'onde plus grande
o 2 ] cls 5 = [#]
3] 3 |Zlz| 9| 3 :
D@ @ - é ) kY
3 ] o = o
— o % &
7] g
1 1 1 1 1 1 1 1 1
w2 " ! 10* 1w 101 10? 10¢ 10 10%
Longueur -
‘on m
d’onde (m) Infrarouge

UVC UVE UVA Lumiére visible

100nm 200nm I00nm 400nm 500nm GOOnm ToOnm  B00nm
A\ A
~
Domaine du visible

Figure I11.1. Spectre ¢électromagnétique

1.2. Aspect corpusculaire de la lumiere :
La lumiere blanche est une radiation lumineuse constituée d’une infinité de couleurs ; rouge, bleu,
violette, ... et a chaque couleur correspond une énergie, une fréquence et une longueur d’onde.

Sous son aspect corpusculaire une radiation lumineuse est constituée de photons, ceux-ci

transportent 1’énergie E suivant la relation :

E=h —hC
= hv = 3
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Avec :
h = 6,626.1073*].s : constante de Planck, E : énergie de la radiation en Joule, v : fréquence de la
radiation en Hz (s™1), C = 3.10%m.s™1: vitesse de la lumiére et A(A) : longueur d’onde du rayon

monochromatique.

1.2.1. Effet photoélectrique :

L’effet photoélectrique a été découvert par Hertz vers 1885. Si une plaque métallique est exposée a
un rayonnement monochromatique de fréquence supérieure a la fréquence du seuil, 1’énergie
fournie par le rayonnement est absorbée par les électrons, une partie sert a extraire les électrons
(Ep = hvy ), Pexcés de I’énergie sert a mettre les électrons en mouvement (énergie cinétique)

- Seule une lumiére dont la fréquence v > v, permet une émission d’électrons ;

- Si un photon d’énergie (E = hv > E; = hv) est absorbé, 1’électron émis acquiert une énergie
cinétique : E. = E — E,.

luniére

ampoule en ‘://
- T
quatz - y \
E | B ™
e o
- E—d_x'kl
c] \'\_ A h{
anode ~ AN
‘,f cathode a .
vide (Ggalvanomeétre
4‘{/’%
genérateur

Figure I11.2. Dispositif expérimental d’Einstein

II. Interaction entre la lumiere et la matiere :

I1.1. Spectre d’émission de I’atome d’hydrogéne :

Le spectre de ’atome d’hydrogéne est constitué¢ de radiations monochromatiques de longueurs
d’onde A bien définies (Figure II1.3). L’expérience montre [’existence de quatre bandes
(Ha, Hg, Hy , Hs), celles qui apparaissent dans I'ultraviolet et I’infrarouge ne sont pas visibles. Les
premicres raies ¢tudiées se situent dans le domaine du visible. Elles appartiennent a la série de
Balmer.

Lorsqu’ un électron d’un atome préalablement excité par un potentiel électrique, 1’électron occupe
un niveau E plus élevé par rapport a son état fondamental, le retour de I’électron vers un niveau
inférieur est accompagné d’une ¢émission d’énergie sous forme d’un rayonnement

¢lectromagnétique.
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Figure I11.3. Spectre d’émission de I’atome d’hydrogene

I1.2. Relation empirique de Balmer-Rydberg :

Rydberg a proposé alors une équation empirique qui permet de relier la longueur d’onde A aux

niveaux d’énergie n par la relation : -

Avec :

1 1

1
~ Rulg +ia

n : numéro de la raie qui prend les valeurs successives 3, 4, 5, 6, ...;

A : longueur d'onde correspondante

Ry : constante de Rydberg pour I’hydrogéne, déterminée expérimentalement : 1,1.10’m™1,

Les raies visibles observées constituent le visible de la lumiére blanche et forment la série de

Balmer pour laquelle n; = 2 et n, > 2.

I1.3. Notion de série de raies :

Ritz a généralisé la relation empirique de Rydberg pour trouver les longueurs d’onde de toutes les

. . ~pr ;. , . 1 1
raies des différentes séries observées selon la relation : o= Ry ( —~
1

Avec : njet n, nombres entiers positifs (n; = 1 etn, > n,).

+3)

1

nz

L’exploration de tout le spectre montre I’existence d’autres séries de raies de part et d’autre du

domaine visible (Tableau III.1) :

19



Structure électronique de ’atome Chapitre 111

Tableau III.1. Séries du spectre d’hydrogene, transitions et domaine spectral correspondant

Série Transition Domaine spectral
Lyman n, ->n;;n; =1letn, =2 Ultraviolet
Balmer n; > n,;n; =2etn, >3 Visible
Paschen ng—-ng;n; =3etn, >4 Infrarouge
Brackett ns >ng;n; =4etn, >5 Infrarouge
Pfund Ng = nNg;n; =5etn, =6 Infrarouge

II1. Modé¢le atomique de Bohr : atome d’hydrogéne :

II1.1. Rayon de I’atome d’hydrogéne :

L'hydrogene est constitué d'un noyau de charge (+e) et d'un électron de charge (—e) séparés par
une distance r (Figure II1.4). L'¢électron décrit une trajectoire circulaire avec une vitesse v, tandis

que le noyau, relativement lourd reste pratiquement fixe.

) ke? )
F, : Force d’attraction ( F, = riz k= ﬁ) de type coulombienne.
0

2
F. : Force centrifuge ( F, = % )

- Dr’apres le premier postulat de Newton, si le systéme est en équilibre, alors

Figure II1.4. Schéma de I’atome d’hydrogene

La combinaison de 1’équation (1) avec (2) conduit a I’expression du rayon de 1’orbite: et comme h,
T, k, m et e sont constantes alors r ne dépend que de la valeur du nombre positif n appelé nombre

quantique principal soit :

Pourn = 1,r, = r; = 0,53 A : premier rayon de Bohr pour I'atome d'hydrogéne qu’on note a.
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IIL1.2. Energie de I’atome d’hydrogéne:
L'énergie totale E; du systéme considéré est la somme de 1'énergie potentielle E, et de 1'énergie
cinétique E: Ei =E,+Ec.......ooi(4)

2 2
Avec : Ec=-mv? == . (5)etEy=—"= ... (6)

D’apres les six équations précédentes, 1'énergie totale de 1’¢électron sur I’orbite dépend uniquement

de n. Elle est donc quantifiée et ne peut prendre que quelques valeurs particuliéres en accord avec

—2712k?% me*

> 1 . —_
I’expression: En=—53

—2m2k2% me*

h? = —13,6 eV. Cette valeur représente 1’énergie de I’état fondamental

Pourn=1,E; =
. - E

de I’atome d’hydrogéne, d’ou : E, = n—;

Remarque :

- L’¢énergie d’excitation de I’atome d’hydrogene est I’énergie nécessaire pour faire passer 1’électron

de l'orbite n; a une orbite n, (n; < ny)

- L’¢énergie d’ionisation de I’atome d’hydrogene est I’énergie nécessaire pour faire passer 1’électron

de 'orbite n = 1 a n = oo (extraction).

II1.3. Transition électronique :

D'aprés le 3°™ postulat de Bohr, quand I'¢lectron de I’hydrogéne passe d'un niveau d’énergie E, a

un niveau d’énergie E,, I’énergie mise en jeu a pour expression : AE = |E, — E,,| = hv

Enérgie des
TUVE A
&
]
Dézexetation de Excitation de
I'électron I'électron
Eq
ialoa o Absorption dun
Lumiére émise P .
photon et gain LIELjS Ty :‘mx
d"énergie de d'énergie
d'un atome
Ea ' =
Perte d'énergie de 1"électron S Lumiére absorbée
et formation d™un photon
hC hC
AE=|E,—E,|l=lhw=——=—
o m A AE

Figure I11.5. Schéma d’une transition électronique

21



Structure électronique de ’atome Chapitre 111

II1.4. Spectre des ions hydrogénoides:

On appelle ions hydrogénoides, des cations qui possédent un seul électron et Z protons.

Exemple : He?, Li?*, ....

Le calcul du rayon et de I’énergie de I’¢lectron d’un ion hydrogénoide sur une orbite n aboutit aux

expressions suivantes:

2 2 2
= =y = 053.2 ()

N7 4kn? me?

—2m2k? me* Z? Z?
Bn =", = B 7= 71365 (V)
. . e . 1 A 2,1 1
La relation de Ritz pour les hydrogénoides devient: - = Ry (—2 + —2) = RyZ°(5—=)
A 2 n; ny nj

IV. Mécanique quantique (ou ondulatoire) :

Le défaut du modele de Bohr basé sur la mécanique classique ne permet pas de décrire correctement
le comportement des atomes poly électroniques. Si la physique classique nous permet de connaitre
I'évolution d'un systéme au cours du temps a I'échelle macroscopique, celle-ci se révele insuffisante
pour rendre compte des phénomeénes a I'échelle microscopique, ce qui a conduit, au début du 20°™
siécle, au développement d’une nouvelle théorie appelée mécanique quantique permettant d'étudier
des systémes microscopiques.

IV.1. Hypothese de Louis de De Broglie :

D’apres Louis De Broglie, le mouvement de toute particule matérielle peut étre assimilé a un

processus ondulatoire. La longueur de I’onde associée a cette particule est appelée «onde de De
: . : h
Broglie». Elle est donnée par la relation: A = —-

Exercice d’application:

1- Sachant que la longueur d’onde correspondant a la fréquence-seuil du sodium métallique
pour I’apparition de ’effet photoélectrique est de 4960 A. Calculer le travail d’extraction du
métal en eV.

2- Calculer la longueur d’onde associée a un faisceau d’électron homocinétique d’énergie

cinétique égale a 100 eV.

Solution:
1- Calcul du travail W : W = W, = hy, = :—OC =>W, =2,5¢V
2- Calculder: A= % ........ Relation de De Broglie ......... (1)
E.=-mv2....... Energie cinétique ............... ()
De (1) et (2) =>mv = ,/2mE,
Donc, A=-—— =1,22.10"m = 1,224

J2mE,
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IV.2. Principe d'incertitude d'Heisenberg :
D’apres le principe d’incertitude d’Heisenberg, il est impossible de déterminer avec précision et

simultanément la position de la particule et sa quantit¢ de mouvement (ou impulsion).

La relation d’incertitude obéit a la relation : Ap. Ax > e

Ax est I’incertitude sur la position

Ap est I’incertitude sur la quantité de mouvement.

IV.3. Fonction d’onde ¥ et Equation de Schrodinger :
¥ est une fonction purement mathématique décrivant un systéeme donné:

» elle est continue, dérivable et régulicre dans I’espace de définition ;

» elle est anti symétrique par rapport a la permutation dans la position de deux électrons ;

» elle n’a pas de signification physique ;

» elle est fonction des coordonnées et de spin de I’électron ;

> elle est définie par les 3 nombres quantiques : n, | et m:'¥ .
En 1926, Schrodinger a formulé une équation, régissant les fonctions d’onde stationnaires associées
a un systéme d’énergie totale Et. Cette équation s’écrit sous forme symbolique: HY = E ¥. C’est
I’équation fondamentale de la mécanique quantique, H est un opérateur nommé opérateur
Hamiltonien qui transforme la fonction ¥ en elle méme multipliée par un scalaire E qui représente
I’énergie du systéme.

dP

Le carré de la fonction W représente la densité de probabilité de présence, W2 = .

L’intégrale dans un domaine donné de la densité de probabilité de présence conduit a la probabilité
de présence de la particule dans ce domaine f: Y246 = f: dP = probabilité (<100%).
H ¥ = EV est une équation aux valeurs propres.
¥ est appelée fonction propre de H et E est la valeur propre.
La résolution de cette équation conduit a E et V.
Exemple:
L’orbitale 2s est représentée par la fonction d’onde : W5,
IV.4. Nombres quantiques et orbitales atomiques :
a- Nombre quantique principal n : C'est un nombre entier positif : n = 1,2, 3 etc. Il définit

la couche électronique. Les couches sont désignées par un symbole :

Tableau II1L.2. Les valeurs de n et couche correspondante
Valeur de n 1 2 3 4 5

Couche / orbite K L M N O
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b- Nombre quantique secondaire (azimutal) £: Ce nombre caractérise la sous-couche (ou le

sous niveau) occupée par I'électron. Il définit la forme du volume dans lequel se trouve

I'¢lectron, c'est-a-dire la forme des orbitales. £ est un entier 0 < £ < (n — 1): les valeurs de

£ et les sous couches correspondants :

Tableau II1.3. Les valeurs de 1 et les sous couche correspondante.

Valeur de £

0

1

2

Sous couche

S

p

d

Nombre quantique magnétique m: Ce nombre définit le nombre d'orientations dans

l'espace que peut prendre I'électron lorsqu'il est soumis a l'action d'un champ magnétique. I1

caractérise la case quantique occupée par I’¢lectron : —¢ < m < +4.

Nombre quantique de spin s: En plus de n, ¢ et m I’état d’un électron doit étre caractérisé

par un quatriéme nombre lié a I’état propre de I’¢électron ; ce nombre est le nombre

quantique de spin :

1
s =+ -,
2

Tableau I11.4. Les valeurs de | et les cases quantique correspondantes

Nombres quantiques Sous Représentation Nombre maximal des
couches des cases quantiques électrons dans la
n ¥4 m S Sous couche Couche
1
10 0 + 5 1s ] 2 2
1
0 0 + = 2s [ 2
2 f 8
1 -1,0,1 + 5 2p [1T] 6
1
0 0 + > 3s [ 2
1
1 -1,0,1 + > 3p LITT] 6 18
3
1
2 | —-2,-1,0,1,2| + 5 3d HEERE 10
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Exercices

Exercice 1
Toute surface métallique frappée par un rayonnement de fréquence y assez élevée émet des
¢lectrons : c’est I’effet photoélectrique.
1- Ecrire le principe de conservation de 1’énergie
2- Dans une expérience, une plaque de sodium est éclairée par une radiation de longueur
d’onde A = 3000A. L’énergie cinétique des électrons émis est de 0,74eV. Calculer :
a- La vitesse maximale des électrons émis
b- L’énergie d’extraction et la fréquence de seuil du sodium y,.

Données : m, = 9,109.10 3 kg; h = 6,62.1073%].s; 1eV = 1,6.10719]; ¢ = 3.108m.s™ 1.

Exercice 2
Dans la série de Balmer, le spectre d’émission de 1’hydrogéne présente une raie a 4800A. Quel est
la transition qui I’a produite ?

Données : Ry = 1,1.107m™1;14 = 107 %m.

Exercice 3
1- Un atome d’hydrogéne initialement a 1’état fondamental absorbe une quantité d’énergie de
10,2eV. A quel niveau d’énergie se trouve 1’électron ?
2- L’¢lectron d’un atome d’hydrogene initialement au niveau n = 3 émet une radiation de
longueur d’onde A = 1027A. A quel niveau d’énergie se trouve 1’électron suite a cette
émission ?

Données : m, = 9,109.1073%kg; 1eV = 1,6.10719J; 14 = 107%m; € = 3.108m.s~ 1.

Exercice 4
L’ion 4X%" est un hydrogénoide, 1’énergie du niveau fondamental vaut —217eV.

1- Donner le numéro atomique Z et sa charge q*.
2- Quelle transition donne la raie de plus faible longueur d’onde lors de I’émission a partir du
niveau n = 4 ? Calculer la fréquence de cette raie.

Données : e = 1,6.1071°9C; 1eV = 1,6.1071%]; h = 6,62.1073%].s.

Exercice 5
L’énergie de premicre ionisation de I’atome d’hélium est 24,6eV.

1- Quelle est ’énergie du niveau fondamental ?
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2- Un atome d’hélium se trouve dans un état excité. Un de ses €lectrons se trouve alors au
niveau d’énergie égale a —21.4 eV. Quelle est la longueur d’onde de la radiation émise qui
accompagne le retour de 1’électron vers le niveau fondamental ?

Données : 1eV = 1,6.107°]; 14 = 10~ %nm; h = 6,62.1073%].5;C = 3.108m/s.

Exercice 6
. . .., h
1- Quelle est la dimension de la quantité : E?

2- Quelle est la longueur d’onde associée ?
- aun électron dont I’énergie cinétique est de 54eV ;
- aune balle dont la vitesse est de 300m.s™! ; et dont la masse est de 2g ;
- aun proton accéléré sous une différence de potentiel de IMV (10°).
3- Quelle est la condition pour qu’un électron engendre sur une trajectoire circulaire, une onde
stationnaire ? Peut-on en déduire la condition de quantification de Bohr ?

Données : m, = 9,109.10 3 kg; mp = 1,672.10727kg; 14 = 10~ °m; h = 6,62.10734]. 5.

Exercice 7

L’énergie de liaison de I’¢électron au noyau de 1’atome d’hydrogéne est sous la forme: E,, = %

Ou n est un nombre entier et E,, est exprimé en électronvolt (eV).
1- Ecrire cette expression de 1’énergie totale en exprimant E, dans le systéme SI.
2- Calculer :
a- Les énergies qui correspondent aux trois premiers niveaux ?
b- Les rayons, en nanometre, des orbites correspondantes.

Données : K = 9.10°MKSA; e = 1,6.1071°C.

Exercice 8
I- 1- Sachant que la longueur d’onde correspondant a la fréquence seuil du sodium métallique
pour Iapparition de Deffet photoélectrique est de 4960A. Calculer 1’énergie d’extraction de
I’¢lectron du métal en eV.
2- L’¢énergie cinétique d’un électron éjecté de ce métal est égale a 100 eV.

a- Déterminer la vitesse de cet ¢électron.

b- Calculer la longueur d’onde associ¢e a cet électron.
II-Une surface métallique de Cuivre éclairée par une radiation monochromatique de longueur
d’onde A = 255,5nm a pour potentiel retardateur V, = 0,24 volts. Calculer A4 seuil d’extraction du

cuivre ainsi que le travail d’extraction d’une mole d’électron.
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Données: h = 6,62.1073%].s; C = 3.108m/s; N, = 6,023.10%3; 1eV = 1,6.10717].

Exercice 9
I- La résolution de 1’équation de Schrdodinger donne des fonctions d’onde W traduisant le
mouvement de 1’électron dans son orbitale. Certaines de ces solutions sont :
Poo00, Y100, P110, Y111, P200, P210
1- Parmi ces solutions, quelles sont celles qui n’ont pas de sens physique? Expliquer.
2- Quelles sont les solutions qui ont un sens physique? Comment les nomme t- on?
3- Quelles sont les orbitales atomiques et les états quantiques correspondant a ces fonctions ?
4- Représenter 1’électron dans chacun des cas donnés, dans la case quantique convenable.
II- Un triplet de trois nombres quantiques (n, £, m) caractérise toute orbitale atomique.
1- Indiquer si les orbitales atomiques suivantes peuvent étre peuplées par des électrons:
1p, 3f, 4s, 2d.
2- Combien y a-t-il d’orbitales atomiques dans la couche caractérisée par le nombre quantique
principaln = 3?
III- Donner les nombres quantiques n, £, m et mg pour :
- un ¢lectron se trouvant dans un état quantique ;.
- un €lectron se trouvant dans un €tat quantique ¥ p.

- un €lectron se trouvant dans un €tat quantique ¥4y,

- un €lectron se trouvant dans un €tat quantique ¥,

Exercice 10

I- Soient les fonctions d’ondes suivantes : W14, Y200, Y21-1, Y210, ¥211-
1- Quelles sont les orbitales atomiques qui correspondent a ces fonctions ?
2- Quels sont les nombres quantiques qui caractérisent 1’énergie ?

3- Affecter les énergies (E; .... E,) correspondant a ces fonctions.

II- Les nombres quantiques n, £ et m peuvent-ils avoir ensemble les valeurs suivantes ?

Si oui, quelle sous-couche caractérisent-elles?

n £ m n £ m n £ m
2 0 0 4 -1 0 4 2 2
4 1 -2 2 0 -1 2 3 3
3 1 -1 5 3 -3 3 0 0
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Corrigés des exercices

Exercice 1

1- Le principe de conservation de 1’énergie :
E=E;+Eq, Avec: E=hy, E;, = hy, etE; =%mv2

2- Lorsqu’une plaque de sodium est éclairée par une radiation de longueur d’onde A = 30004

et I’énergie cinétique des électrons émis est de 0,74 eV :

a- La vitesse maximale des électrons émis est égale a : E¢ = 5 mv?

2E 2.0,74.1,6.10719
=>y= |[=C= |22 =5105m/s.
m 9,109.10731

b- Calcul de I’énergie d’extraction et la fréquence seuil y,du sodium, sachant que :
E:E0+EC ::>EO :E_EC etEO :hyo

3.108
3000.10710

On a I’énergie totale : E = hy = h% = 6,62.10734 = 6,62 10717].

- L’énergie d’extraction E; = 6,62.1071° — 0,74.1,6.1071° = 4,44.10719].

. . Eo _ 44410719 15 . —1
- La fréquence seuil: yp = —=—"—7=0,6710"">m™".
q Yo =4 T eezt03

Exercice 2
Pour trouver la transition qui a produit la raie de 48004, on doit calculer le niveau excité n,, on

peut utiliser indifféremment le modéle de Bohr ou la formule empirique de Ritz.

v' Modéle de Bohr : E, = Eun

n2

v Formule de Ritz : —— = Ry( iz + iz)

A1z ny n;

= Série de Balmer ==> n; = 2 et n, =7, sachant que n, > 3.

1 1 1\ _ Ry 1,1.107 _ L _
4 A

4 4800.10~10

C’est la transition: n, = 4 - n; = 2.

Exercice 3

1- L’énergie absorbée: AEy,n; = (Enlz)H - % = (E1)H(% - %)
i j i j

AE i oni
Etat fondamental : n; = 1 =>donc —= = (iz -1
(EDH nj
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1 _ AEpjoni _-10,2 _ 2 o
T o T 1T Tt 150257 =detn; =2

L’¢électron se trouve au deuxiéme niveau (n = 2).

2- Le niveau de I’électron de I’atome d’hydrogéne qui émet une radiation de A = 10274 :

|AE| = 1€ = 2102310 _ 1934 10710] = 12,086 eV.
|AEni_>n]. = (E1)H(% — %) ==> % = (% — nl—jz), avecn; = 3 etn; =?
1 1 |AEnﬁn, 12,086 1
R ) P ¥ +5=+0888+0,111= 0,999
==> n} :()9% ==>n; = ﬁzl

Donc I’électron initialement au niveau n = 3 , retombe au niveau fondamental.

Exercice 4

2
Pour un hydrogénoide, I’expression de I’énergie est de forme : E,, = ,Zl_z (EDy

. _ . _ﬁ e E, _ [-217 _
1- Niveau fondamental (n = 1) =>E; = (EDg==>Z = \/_(El)H = \[_13’6 = 4.

- Lacharge gt =3.1,6.107"° = 4,8 107*°C.
2- La raie de plus faible longueur d’onde correspond a la plus grande transition donc a la

transitionn =4 - n=1;

ZZ
AEy 1 =E4 —E; =S (EDy — B =hy=>y=—=
Avec:Z=n=4,E;, =—-217eVet E1(H) = —13,6 eV.

-19
==y = 28200 _ 49,16 10155 L.

6,62.10734

Exercice 5

1- L’énergie du niveau fondamental :
L’énergie de premicre ionisation de ’atome d’hélium est 24,6 eV selon: He - He + +1e™.
Lors d’une ionisation, 1’électron passe de I’état fondamental a 1’état ionisé : E; = E,, — E;
Sachant que E,, = 0, donc E; = —24,6 eV.

2- La longueur d’onde de la radiation émise :
Sachant que :

- L’énergie émise est : AE, ,; = E; — E,
AE,,; = —24,6+21,4=-3,2eV=5,1210"17
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A |AE|

6,62.10734.3.108

5,12.10719

= 3,88 107’m = 388nm.

Exercice 6
: . ., h
1- La dimension de la quantité —

La constante de Planck h a la dimension d’un travail multiplié¢ le temps.

[Travail] = [Force x distance] =F .L

MV L
[F] = M.y = —;avec: [v] = T

Donc : [Travail] = 2& — ML2T-2 ==> Unité du travail = kg. m2. s 2
T g

2 —
On en déduit que : h (Kg. m?.s71) —> = (K&m o7,

Kg.m.s~1

., h : .
==> La quantité — a la dimension d’une longueur.
mv

1 h
2- Ona: Ec=-mv?et A=—=
2 mv 2mE¢

- Pour un électron d’énergie cinétique de 54 eV :

6,62.10734

_ 9 _
J29,109.10-31.54.1,6 .10-19 0,1669 10™°m = 1,67A

A(électron) =

==>La longueur d’onde associée a cet électron est de 1’ordre des dimensions des particules
atomiques.

- Pour une balle de 2g et munie de 300m.s™! de vitesse :

6,62.10734
2.1073.300

M(balle) = =11,031073*m = 11,03 10~ %*A

==>L.a longueur d’onde de la balle est non observable. Il n’ya pas de signification physique a
I’échelle macroscopique. Dans ce cas, le postulat de De Broglie ne peut pas s’appliqué.

- Pour un proton accéléré sous une ddp, donc toute son énergie passe en €nergie cinétique:

==>eV = E¢ =%mv2 et7\=i=\/2hiv
mv .mp.e
6,62. 10734
A(proton) = =2,86.10""m = 2,86.107*A

J2.1,672..10727.1,6 .10-19.10°¢

==>La longueur d’onde associée a ce proton est de ’ordre des dimensions des particules nucléaires.
3- L’¢lectron engendre une onde dite stationnaire sur une trajectoire circulaire s’il est dans un
méme état vibratoire apres avoir effectué¢ un tour. Pour cela il faudrait que la circonférence

de la trajectoire soit égale a un nombre entier qui multiplie la longueur d’onde :

h h " : :
2nr =n.A = % ==> mvr =n._— C’est la condition de quantification de Bohr.
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Exercice 7

—-13,6
n2

Nous avons I’expression de 1’énergie de I’¢lectron de I’atome d’hydrogeéne E,, = eV.

1- L’expression de I’énergie totale en exprimant E, dans le systéme international(SI) :

Sachant que dans le SI, I’énergie est exprimée en Joule et que 1eV = 1,6 10719 ].

-13,6.1,6.1071°
Donc : E, = ———
n

-217,6.10"1°

’ 3 A 14 —
L’expression s’écrit: E, = —

2- Calcul des énergies et les rayons correspondants pour les 03 premiers niveaux :

a- Les énergies qui correspondent aux trois premiers niveaux :

-217,6.10"1°

_ Pourn=1:E = o —]==>E, = -217,6 1072

_ -19
- Pourn=2:E, = %]==> E, = —54,4 1071

_ -19
- Pourn=3:E;= %]==> E, = —24,2 10719

. r o
b- Les rayons des orbites correspondantes, sachant que r, = — , avecr; = a, = 0,53A
n n2 1 0

-10
- Pourn=1:r; = 0’53'1% = 0,053nm.
0,53.10°10
- Pourn=2:r, = 0z = 0,0132nm.
0,53.10°10
- Pourn=3:r; = — = 0,0058nm.

Exercice 8
[- 1- L’¢énergie d’extraction : E¢ye = Eq = hy, = hx£
0

Avec Ay = 4960 A = 4960.1071°m.

__hC _ 6,62.107343.108

Bext = Bo = 3 = = oo~ = 4004.107%)
4,004.10~1°
=== Eext = EO = W =2,5eV

2- L’énergie cinétique d’un électron éjecté de ce métal est égale a 100 eV.

a- Déterminons la vitesse sachant que :

1 2E 2.100.1,6.10~19
Ec=-mv?==>v= |[=C= [Z—=—— =18,74.10°m/s
2 m 9,109.10731,

b- Calcul de la longueur d’onde associée a cet ¢lectron :

hC
Eextt+Ec

Onsaitque: Ep =Eg +Ec et Ep =hy avecy= %, donc A =

-3 8
s ) = 862107%310° 459 09.10-10m = 121,09A

T (2,5+100)1,6 10~19
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II- La longueur d’onde A seuil d’extraction du cuivre :

Potentiel retardateur ==> eV, = hyo = =>)y = -
0 0

-3 8
—e> ), = $8203100 _ 5499 875 10~m = 5171,875nm.

1,6 10719,0,24

Le travail d’extraction d’une mole d’électrons :

W, = hy N, = eVoN, = 1,6.1071°.0,24.6,023. 10% = 23,128 kJ. mol !

Exercice 9
I- Les fonctions d’ondes W), sont caractérisées par les nombres quantiques n, l et m:
Woo00, Y100, Y110 111, Y200, Y210
1- Les solutions qui n’ont pas de sens physique sont: Wy, Y110 €t Wi11-
Wyoo: n = 0; alors que Le nombre quantique principal n est un entier non nul.
W,;;0:n = 1;lenombre quantique secondaire | < n—1
Y,11 :n = 1; le nombre quantique secondaire] < n—1
2- Les solutions qui ont un sens physique: W49, Y200 €t W210-
On les nomme fonctions d’ondes.
3- Sachant que I’état quantique s’écrit comme suit: (OA, E,), les orbitales atomiques et les états

quantiques correspondant a ces fonctions sont illustrés dans le tableau ci-dessous :

Fonction d’onde Orbital atomique(OA) Etat quantique
W00 Is (1s, Ey)
Y00 2s (2s, Er)
Y210 2py (2py, E2)

4- Représentation de 1’électron dans la case quantique convenable :

II- Un triplet de trois nombres quantiques (n, £, m) caractérise toute orbitale atomique.
1- 4s caractérise une orbital atomique ;
1p, 3f, et 2d ne caractérisent pas les orbitales atomiques.
2- Le nombre d’OA est égal au carré de son nombre quantique principal n : N = (n?).
Pourn = 3 ==N = 32 = 9 0A.

La couche caractérisée par le nombre quantique principale contient 09 orbitales atomiques.
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III- Les nombres quantiques n, {, m et mscorrespondant a :

r ’ . 1
- un électron se trouvant dans un état quantique ¥1;:n=1,{ = 0,m = 0,mg = S

=
=
2]

|

- un ¢lectron se trouvant dans un état quantique Wipxin=3,=1m=—

- un €lectron se trouvant dans un €tat quantique Wyqy,:n =4, £ =2,m = 0,mg =

NP Gk NIR

- un ¢lectron se trouvant dans un état quantique VYopzn=2,0=1 m=0, mg=

Exercice 10

I- Soient les fonctions d’ondes suivantes : W49, V500, Y21-1, Y210, ¥211-
1- Les orbitales atomiques qui correspondent a ces fonctions sont respectivement:
1s; 2s; 2py; 2py et 2p,.
2- L’¢énergie d’une fonction d’onde est caractérisée par son nombre quantique principal n, et
pour les fonctions d’ondes données : n = 1;n=2;n=2;n=2etn = 2.
3- Les énergies correspondant a ces fonctions : E;; E,; E,; E, et E,.
II-Les nombres quantiques n, L et m qui peuvent avoir ensemble les valeurs suivantes et les sous

couches qu’elles caractérisent :

n £ m Sous-couche
2 0 0 S
3 1 -1 p
5 3 -3 f
4 2 2 d
3 0 0 S

(O8]
W
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Classification périodique des éléments

I. Classification périodique de D. Mendeleiev :

C’est le chimiste russe Dimitri Mendeleiev qui a proposé en 1869 une classification périodique de
tous les éléments chimiques connus a 1’époque, il les a classés par ordre de masse atomique
croissante, basée sur les analogies de leurs propriétés chimiques. Il avait réservé 24 cases vides pour
des ¢éléments inconnus, qui, plus tard, ont tous été¢ découverts, ce qui a constitué¢ une éclatante

confirmation de I’exactitude de sa classification.

I1. Classification périodique moderne :

Avec quelques modifications, c’est la classification périodique telle qu’on la connait aujourd’hui,
qui peut étre enticrement expliquée par la configuration électronique. La classification moderne est
basée sur le classement des éléments par ordre croissant du numéro atomique Z, elle s’appuie sur la

structure électronique des atomes.

I1.1.Configuration électronique :
La configuration électronique d'un atome est la répartition de ses Z ¢lectrons dans un état
fondamental sur les orbitales atomiques. Le remplissage de ces derniers se fait selon la regle de

Klechowski qui donne le classement par ordre croissant des énergies des orbitales atomiques.

Valeur de ¢ 0 1 2 3
S/ couche S p d f

Couche n
K 1 l+s
M 3 3s 73/P3d
N 4 4s %’ 4d £
0 5 Ss / 5p 5d
P 6 6s 6 ?6(1 6f
Q 7 7s Tp 7d 7f

Ce remplissage se fait en respectant les régles suivantes:
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a- Regle de stabilité maximale:
A T'état fondamental, les électrons dans un atome occupent d’abord les O.A. les plus stables, c’est a

dire celles de plus basse énergie.

EJL
Es
5p —_
O ad
dp
ds 3d
Ap
33
2s 2p
1s

Figure IV.1 : Diagramme des énergies des orbitales atomiques

Le remplissage des orbitales atomique se fait selon l'ordre suivant :
Is 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s.

Cet ordre peut étre retrouvé facilement par la régle de Klechkowski.

b- Principe d'exclusion de Pauli :
Une orbitale atomique ne peut contenir qu’un ou deux électrons de spin anti parall¢les.

c- Reégle de Hund :
Le remplissage d’une sous couche de méme énergie (exemple : 2P, 2P, et 2P,) se fait comme suit :
On met d’abord un électron dans chaque orbitale atomique sous le méme spin (+1/2), une fois la
sous couche semi remplie, on rajoute dans chaque orbitale atomique un électron de spin (-1/2).

Exemple :

np’: Remplissage respectant la regle de Hund.

np: [t 1] ] Remplissage non-conforme a la régle de Hund.

Exemple :
H: 1s? 6C:1s22s22p?
»He: 1s? 7N:1s22s22p3
;Li:1s%2s?t g0:1s%2s22p*
4Be:1s?%2s? oF:1s22s22p°
sB:1s22s22p? 1oNe : 1s22s22p®
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I1.2.Construction du tableau périodique :

Les ¢léments sont classés par ordre croissant du numéro atomique Z.

Une ligne correspond a une valeur de n et une période dans le tableau périodique.

Une colonne correspond a une méme configuration électronique externe et a un groupe.

Ligne Structure électronique de Remplissage des Nombre maximal

la couche de valence orbitales atomiques d’électrons

1 15172 Is 2

2 25122 3 pl-6 2s 2p 8

3 3s172 3 pl~6 3s3p 8

4 45172 3d17104 p1-6 4s 3d 4p 18

5 55172 41105 p1-6 5s 4d 5p 18

6 65172 4f17145q1-10 616 6s 4f 5d 6p 32

7 75172 5f1°146q1-10 7s 5f 6d incompléte

Le tableau périodique est constitu¢ de 7 lignes appelées "périodes" et de 18 colonnes appelées

"groupes" (sans compter les lanthanides et les actinides).

11.2.1. Périodes :

Il existe sept périodes (03 courtes et 04 longues).

La période est caractérisée par le nombre n de la couche de valence.

Le remplissage des orbitales atomiques est le suivant :

= Quandn < 4
* Quandn =>4

* Quandn =6

==> la forme générale est : ns np

==> la forme générale est : ns (n — 1)d np

==> la forme générale est : ns (n — 2)f (n — 1)d np

Is

s

35 3p
4s 3d 4p
55 4d 5p
G5 Sd Gp
B 6d

Af

5f

Figure IV.2 : Découpage du tableau périodique suivant le remplissage des sous-couches

Remarque : (Exceptions de la régle de Klechkowski) :

La regle citée précédemment n'est pas toujours respectée, en particulier pour les sous couches d et f,
. . . 10 5
les configurations avec des sous couches totalement ou semi-rempli sont plus stables (nd ", nd’,

nf'?, nf).
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Exemple :
-Le chrome : 24Cr : 15> 25> 2p° 3s” 3p® / 4s'3d’et non pas : 4s°3d*
[Ar] 4s'3d’ C’est la configuration réduite de ,4Cr
-Le cuivre : 20Cu : 15 2s* 2p° 35> 3p° / 4s'3d"" et non pas : 4s*3d’
[Ar] 4s'3d" C’est la configuration réduite de 0Cu
Sous couche d pleine ==> Gain de stabilité.
11.2.2. Groupes :
Chaque colonne (groupe ou famille) rassemble des ¢léments ayant la méme structure électronique
de valence. Les colonnes forment des groupes chimiques (ayant la méme structure électronique
externe) aux propriétés analogues. Ils sont notés par des chiffres romains de [ a VIIL
On distingue deux types de sous-groupes A et B tels que :
e Sous groupe A : les ¢lectrons de valence occupent les orbitales atomiques s et/ou p.
e Sous groupe B: les électrons de valence occupent I’orbitale atomique d.
Exemple:
sLic 157/ 25!
10K 1s% 25%2p° 35 3p° / 4s'
==>Li et K appartiennent au méme groupe car ils ont la méme couche de valence (le™ sur la sous
couche s).
oF:  1s*/2s%2p°
7CL o 1s% 25*2p°/ 3s? 3p°
==>F et Cl appartiennent au méme groupe car ils ont une structure électronique de valence
semblable (2e~sur la sous couche s et 5e™ sur la sous couche p).
11.2.3. Familles :
Elles se présentent en familles principales (blocs s ou p) et en familles secondaires (blocs d ou f).

e bloc s rassemble les éléments possédant une structure électronique externe ns?: famille des
alcalins & I’exception de I’hydrogéne (groupe I4) et ns?: famille des alcalinoterreux
I’exception de 1’hélium (groupe 114)

e bloc p rassemble les éléments possédant une structure électronique externe de ns?npX
(1< x < 6),o0ntrouve :

o les non métaux (ns?np~*): groupe IlIx,—VIa
o les halogénes (ns?np®): groupe VI,

o les gaz nobles ou gaz rares (ns?>np®): groupe VIl
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e bloc d rassemble les éléments qui ont une structure électronique externe ns? (n — 1)dY
(1<y <10).

Les ¢éléments sont dits métaux de transition (groupe I1Iz — VIIIp).

Les ¢léments appartenant au groupe VIlIp, refermant 3 colonnes, sont dits les triades :

Fe (4s* 3d°%), Co (4s* 3d’), Ni (4s? 3d®) du fait de la similitude de leurs propriétés chimiques.

e bloc f rassemble les éléments qui ont une structure externe ns?(n — 1)d¥(n — 2)fk
(y=00ul;1<k<14).

o remplissage de la sous-couche 4f : famille des lanthanides ou terres rares

o remplissage de la sous-couche 5f : famille des actinides.

=

lee bloc

bloc d

bloc f

Figure I'V.3 : Découpage du tableau périodique suivant les blocs

halogénes
faz rares

alcalins
alcalino-terreus

métaux de
transition

lantanides

actinides

Figure I'V.4 : Découpage du tableau périodique suivant la famille des éléments

Exemples:

uNa: 1s% 262 2p6 / 3s!

Couche de valence 3s'

n = 3 ==> Na appartient a la 3™ période

Na posséde le™ de valence ==>1

Na appartient au groupe I
Remplissage du bloc s ==> Sous groupe A
AL 1s* 257 2p° / 3s*3p’
Couche de valence 3s*3p"

n = 3 ==> Alappartient & la 3°™ période
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Al possede 3e™ de valence ==> III } Al appartient au groupe I1I,
Remplissage du bloc p ==> Sous groupe A
Remarque:

- Les ¢éléments des colonnes 8 a 10 (bloc d) appartiennent au groupe (VIII). On les appelle les
triades.

- Particularité dans les éléments de transition : Certains ¢léments du bloc d dont la structure
externe est sous forme : (ns!(n — 1)d¥) ou (x = 5 ou 10) (sous couche d est partiellement
ou complétement remplie) ; cette structure leur confére une plus grande stabilité.

Exemples:

21Se: 1% 25%2p° 35 3p° / 4s%3d"

Couche de valence 4s°3d"

n = 4 ==> Se appartient & la 4™ période

Se possede 3e™ de valence ==> 111

) Se appartient au groupe Il
Remplissage du bloc d ==> Sous groupe B

4sRh: 1s* 257 2p° 3s% 3p®4s23d'° 4p° / 552 4d’
Couche de valence 5s*4d’

eme

n = 5==>Rhappartient a la 5" période

Rh possede 9e™ de valence ==> VIII

Rh appartient au groupe VIl (Triades)
Remplissage du bloc d ==> Sous groupe B

45Cd: 1s® 257 2p° 3s” 3p®4s23d'° 4p°® / 552 4d"’
Couche de valence 5s*4d"

eme

n = 5==>Rhappartient a la 5" période

Cd possede 12e~ de valence ==> 11

} Cd appartient au groupe Il
Remplissage du bloc d ==> Sous groupe B

I11. Evolution et périodicité des propriétés physico-chimiques des éléments :
ITI.1. Rayon atomique r, :

On peut définir le rayon atomique comme étant la moiti¢ de la distance entre les centres des deux

atomes identiques liés par une liaison simple. e A
a
2r
e Sur une période : si Z augmente alors r, diminue P
Ty
e Sur une colonne : si Z augmente alors r, augmente X

A A
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Exemple :
dy_y = 2ry = 0,74 =>ry = 0,374
I11.2. Rayon ionique r; :
D'une maniére générale :
* Les cations sont plus petits que leurs atomes parents : r; (cation) < r,
* Les anions sont plus gros que leurs atomes parents : r; (anion) > r,
* Pour les ions ayant la méme configuration électronique (S?~,Cl7, K*, Ca?*, Ti**, ...), r; diminue
lorsque Z augmente.
* a charges égales, le rayon ionique varie dans le méme sens que le rayon atomique : si Z augmente
alors r; diminue.
==> 13 (cation) <r, <r; (anion)

Exemples :

ri; = 1,57A etrp;+ = 0,58A.

ro = 0,73A et ro2- = 1,26A.

I11.3. Energie d'ionisation (E;) :

L'énergie d’ionisation d’'une manicre générale est 1’énergie mise en jeu lors d’un arrachement d’un
¢lectron d’un atome a I’état gazeux.

Remarque :

11 existe plusieurs niveaux d’ionisation :

1 ere

ionisation correspond a I’arrachement du premiér électron : X(g) —» X*(g) + e~, Ei;;

2éme

ionisation correspond a ’arrachement du 2™ électron : X*(g) » X?*(g) + e, Eip;
3™ jonisation correspond a I’arrachement du 3°™ électron : X2*(g) » X3*(g) + e, Ej3;
n“™ jonisation correspond & ’arrachement du n°™ électron : X"*(g) - X"*1(g) + e~ Eiy.

Avec: Eil < EiZ < Ei3 << Ein-

EX

e Sur une méme période : si Z augmente alors E; augmente.

e Sur un méme groupe : si Z augmente alors E; diminue.
Exemples:
;Li: 1s* /2s'; E; = 520Kk]/mol.
oF: 15 /2s’2p” ; E; = 168Kk]/mol.
37Rb: 1s% 257 2p° 3s? 3p®4s*3d'? 4p° /5s'; E; = 402k]/mol.

Un atome qui perd un ou plusieurs ¢électrons est dit électropositif.
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I11.4. Affinité électronique:
L’affinité électronique Ag est I’énergie dégagée lorsque 1’atome en phase gazeuse capte un électron.
A

Xig T 17 = X(g) A g
Exemples :

17C1 . AE = 349 k]/mol, 35BI' . AE = 325 k]/mol

Tableau IV.2 Affinités électroniques de quelques éléments

H

2.1

Li Be C O F
1,0 | 1,5 20 | 25| 30| 35 | 40
Na Mg Al Si P S C1
09 | 1,2 15 | 1,8 | 21 | 25 | 3,0
K Ca Cr Fe, Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br
08 | 1,0 | 1,6 1,8 18 119 |16 | 16 | 18| 20| 24 | 28
Rb Sr Mo Pd Ag Cd In Sn Sb Te I
0,8 | 1,0 | 1,8 22 |19 | 1,7 | 1,7 | 1,8 ] 1,9 | 21 | 25
Cs Ba W Pt Au Hg T1 Pb Bi Po At
0,7 | 0,9 | 1,7 22 | 24 | 2 2 |19 ] 2 2 |22
br Ra

0,7 | 09

IILS. Electronégativité (En):
L’¢lectronégativité est une grandeur qui mesure 1’aptitude d’un élément pour attirer vers lui les

¢lectrons d’ou il lui faut beaucoup d’énergie pour lui arracher un de ses électrons et aussi au sein
el

d’une liaison d’ou I’apparition de charges partielles § “et § *.
Un élément qui capte facilement un ou plusieurs électrons est dit électronégatif. X (a
L'¢lectronégativité est une grandeur relative. Il existe différentes échelles d’électronégativité

comme ’échelle de Millikan et celle de Pauling.

111.5.1. Echelle de Millikan :

Selon Millikan I’¢lectronégativité est calculée par la formule suivante :
Eny = g(En + Ag;); avec:K=0,317; (Ej; et Ag;) eneV.

Exemple :
Calculer 1’¢lectronégativité du fluor F, sachant que Ag;et E;; de l’atome de fluor sont
respectivement : 3,40 eV et 17, 40eV.

Solution :

K

0,317
Ey = ;(En + Agy) =

2

(17,40 + 3,40) = 3,30 eV.
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Exercices

Exercicel

1- Enumérez les reégles de remplissage des orbitales atomiques.

2- Indiquer si les symboles suivants caractérisent ou non une orbitale atomique :
4s, 1s, 2d, 3d, 4f, 4p et 5g. Classer en justifiant les orbitales atomiques correctes dans 1’ordre
décroissant d’énergie.

3- Parmi les configurations suivantes, quelles sont celles qui ne respectent pas les regles de

remplissage ? Justifier.

a. 1s> 2s°2p°; f. 1s® 2s* 2p° 3s” 3p® 3d'% 4s';

b. 1s* 2s°2p’; g. 1s* 25 2p® 3% 3p°® 3d'? 55 4p'.

¢ 1s% 28 2p*3s%; h. [T | EE | B [ T 1
d. 1s* 25* 2p° 3s* 3p" 457 3d"; Lo [Tel [Te[fTT[Tel[fel [ [ |
e. 15’ 2¢° 2p° 3s” 3p° 3d%4s%; Jo el [ [telte [T [ F1T[ |

Exercice 2
1- Donnez les configurations électroniques a 1’état fondamental des atomes suivants : jgAr,
29Cu, 38Sr, .,Mo et s531.
2- Représentez les électrons de valence dans leur cases quantiques.
3- Indiquer sous forme d’un tableau les valeurs des quatre nombres quantiques caractérisant les
¢lectrons de valence pour chacun des atomes.
4- Situer ces éléments dans le tableau périodique. A quelle famille chimique appartiennent ces

éléments.

Exercice 3
I- Considérant les éléments suivants : oA, 1B, 2E. Les affirmations suivantes sont-elles exactes ?
Justifier.
- Les composés A, B et E ont des rayons atomiques classés dans cet ordre : r(E) <r(B) <r(A).
- Les composés A, B et E ont une affinité électronique faible.
- E est celui qui a I’énergie de 2°™ ionisation la plus forte.
II- Soient les éléments : 16S, 24Cr, 39Yet 44sMo.
1- Classer ces ¢éléments selon leurs rayons atomiques, leurs énergies d’ionisation et leurs
¢lectronégativités croissants.

2- Qui de I’ion sulfure (5%7) et de I’'atome de soufie S est le plus petit ?
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Exercice 4

Répondre par « vrai» ou « faux », en justifiant a chaque fois votre réponse.
1- L’Indium (49In) posséde trois électrons célibataires et une case vide dans sa couche externe.
2- s6Ba’’, ;Te” et s4Xe ont la méme structure électronique.
3
4

L’ion le plus stable susceptible de se former a partir du Technétium est 43Tc”".

L’affinité électronique de I’alcalin de la cinquiéme période est inférieure a celle du

Zirconium (40Zr).
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Corrigés des exercices

Exercicel
1- Lesregles de remplissage des orbitales atomiques sont :
- Régle de stabilité : Les ¢électrons occupent les niveaux d’énergie les plus bas.
- Régle de Pauli : Principe d'exclusion : Deux électrons d'un méme atome ne peuvent pas
avoir leurs quatre nombres quantiques tous identiques. Autrement dit, dans une case
quantique, les électrons doivent avoir des spins anti parall¢les.
- Reégle de Hund : L'état électronique fondamental correspond a un maximum de spins
paralleles ; La multiplicité des spins est maximale.
- Régle de Klechkowski : Le remplissage des sous couches se fait dans ’ordre de (n + )
croissant.
Si, pour deux sous couches, cette somme est la méme, celle qui a la plus petite valeur de n se
remplit la premicre.
2- Les symboles qui caractérisent une orbitale atomique sont :
4s,1s,3d,4f et 4p et leur classement s’effectue dans I’ordre de (n + 1) croissant suivant:
4f>4p >3d > 4s > 1s
3- Les configurations qui ne respectent pas les régles de remplissage sont :
a. 1s’ 2s*2p°; la sous couche s peut contenir deux électrons au maximum.
c. 1s® 25> 2p*3s”; T’orbitale 2p se remplit avant Iorbitale3s.
d. 1s® 25 2p° 3s* 3p® 45> 3d°; la sous couche p peut contenir au maximum six électrons.
g. 1s* 25 2p°® 3% 3p°® 3d'? 55> 4p'; I'orbitale 4s a la place de5s.
h. A ][4 & T J[ ¥ T T T F nonrespectdes regles de Klechkowski et de Hund.
i, BYAVAMAVIAY] [ T T ,| non respect de la régle de Pauli.

Exercice 2
1- La configuration électronique a 1’état fondamental de chacun des atomes suivants :
1sAr: 1s22s22p®/3s23p®
20Cu: 1s22522p©3s23p°/4s13d1°
38S1: 1522522p®3523p©4523d104p° /552
»Mo: 1s22522p®3s23p©4523d1°4p°/5s14d>
s3] 1522522p®3s23p©4s23d104p® 4d1°/55%5p>
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2- Représentation des électrons de valence de chaque atome dans des cases quantiques :

- La couche de valence de 13Ar: 3s23p®— EIA%L E%E

- La couche de valence de »Cu: 4813d1°—|% [4v/4 @?ﬂ**l*ﬂ

- La couche de valence de 33Sr: 582 — !

S
- La couche de valence de ,Mo: 5s14d>— % 17 J,Iis LEEE
- La couche de valence de 5;I: 5s%5p°— % E%E

3-
Elément n 1 m mg
18AT 3 1 1 0
20Cu 4 2 0 172
38Sr 5 0 0 0
»2Mo 5 2 1 6(1/2) =3
531 5 1 1 172
4-

»  gAr: 1s22s522p©/3s23p°
- couche de valence 3s23p®: n = 3 ==> Ar appartient a la 3™ période.
- 8e” de valence ==> groupe VIII
- remplissage du bloc p ==> sous groupe A
Donc I’argon Ar appartient a la famille des gaz rares.

»  ,oCu: 1s22522p®3s23p®/4s13d1°0

- couche de valence 4s'3d'%: n = 4 ==> Cu appartient a la 4™ période.

- 11e™ de valence ==> groupe |
- remplissage du bloc d ==> sous groupe B
Le cuivre Cu appartient a la famille des métaux de transition.
= 35Sr: 1522522p®3523p©4523d1°4p°©/5s?
- couche de valence 552: n = 5 ==> Sr appartient a la 5°™ période.
- 2e~de valence ==> groupe I
- remplissage du bloc s => sous groupe A
Le Sr appartient a la famille des alcalino-terreux.
»  ;Mo: 1s%22522p©3s23p©4523d1°4p°/5514d°
- couche de valence 5s'4d®: n = 5 ==> Mo appartient & la 5™ période.
- 6e~de valence ==> groupe VI
- remplissage du bloc d ==> sous groupe B

Le molybdéne Mo appartient a la famille des métaux de transition.
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» 5l 15225%22p©3523p©4523d1°4p©4di®/5s24p5

eme

- couche de valence 5s24p>: n = 5 ==> [ appartient a la 5°™ période.
- 7e”de valence ==> groupe VII
- remplissage du bloc p ==> sous groupe A

L’iode I appartient a la famille des halogenes.

Exercice 3
I- Soient les éléments suivants : 9A, 11B, 12E. Nous devons d’abord écrire leurs configurations
¢lectroniques puis les classer dans le tableau périodique.
" 9A:1s?2s5%2p®3s'3p®/4st: [13Ar] 4s;
- couche de valence: 4s' ==> A appartient & la 4™ période.
- 1le™ de valence ==> groupe |
- remplissage du bloc s ==> sous groupe A
Donc I’élément 19A appartient a la 4™ période et groupe 14 du tableau périodique.
= |B:1s22s522p®/3st: [(Ne] 3s1;
- couche de valence 3s': => B appartient a la 3°™ période.
- 1le™ de valence ==> groupe |
- remplissage du bloc s ==> sous groupe A
Donc I’élément ;B appartient & la 3°™ période et groupe I du tableau périodique.
= ,E: 1s22522p®/3s?: [1oNe] 3s?;

- couche de valence: 3s%==

> E appartient a la 3°™ période.
- 2e” de valence ==> groupe II
- remplissage du bloc s ==> sous groupe A
Donc I’élément ,E appartient a la 3™ période et groupe 114 du tableau périodique.
On en déduit que :
- les éléments ;B et |,E appartiennent a la méme période (n = 3).
- les éléments 9A et ;B appartiennent au méme groupe (I14).
* Le rayon atomique :
r, diminue quand Z augmente sur une période ==> r,(12E) <r,(11B)
r, augmente quand Z augmente sur une colonne ==> r,(;;B) <r,(19A)
==>ra(12E) <14(11B) <ra(19A)
==> |’affirmation est juste.
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*  L’affinité électronique :

Les éléments 10A, 11B et 12E se situent & gauche du tableau périodique et successivement en 4°™ et

3 eme

période donc possedent des affinités ¢lectroniques les plus faibles.
==> |’affirmation est juste.
* L’énergie de 2°™ ionisation :

C'est I'énergie nécessaire pour arracher le 2°™

aura I’énergie de 2°™ ionisation la plus faible par rapport a 1A et 1|B.
==> J’affirmation est fausse.
II- Soient les éléments : 16S, 24Cr, 39Yet 414sMo.
1- Situation des ¢1éments dans le tableau périodique

= 16S:15225%22p®/3s23p*: [10Ne] 3523p*; € la 3™ période et groupe VII,

= ,4Cr:15%2522p®3s23p®/4s23d*: [13Ar] 4s23d*; € la 4°™ période et groupe VIIp

¢lectron. Comme 1,E possede 2e~de valence, il

= 3Y :15225%22p©3523p%4s23d104p°/5524d1:[3xKr]5s24d!; € la 5™ période et groupe Il

= HMo:15%22522p%3s523p®4s23d104p®/5514d5:[3sKr]5s14d>; € la 5°™ période et groupe

VIlg
==> 3,Y et ,,Mo € la méme période (5°™).
==>,,Cr et oMo € méme groupe (VIp).
* Les rayons atomiques :
On sait que:
Sur une période : r, diminue quand Z augmente ==> r1,(4oMo0) < ry(39Y)
Sur une colonne : ry augmente quand Z augmente ==> r,(24Cr) < r,(42Mo)
==>1,(24Cr) < r(uuMo) < rz(39Y)
Prenons un élément X du méme groupe que ;¢S et de la méme période que Cr.
On aura alors : 1,(X) < ry(24Cr) et < ry(165) < 1r,(X)
==>T,(165) < ra(X) < ra(24Cr)
D’aprés I'inégalité précédente, on déduit que : r,(16S) < ry(24Cr).
D’ou le classement des rayons atomiques croissants:
ra(16S) < 13(24Cr) < 1,(42Mo0) < 13(39Y)
* Les énergies d’ionisation:
Contrairement aux rayons atomiques les énergies d’ionisation évoluent comme suit :
Sur une méme période : E; augmente quand Z augmente.

Sur un méme groupe : E; diminue quand Z augmente.
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==>E;(39Y) < E;(42Mo) < E;(24Cr) < E;(16S).
* Les €lectronégativités :
L’¢lectronégativité suit I’évolution de 1’énergie d’ionisation.
==>En(39Y) < En(42Mo0) < En(24Cr) < En(16S)
2- On sait que : r, < rj(anion) <==> r,(S) < r;y(S%7)

Donc I’atome de soufre est plus petit que I’ion sulfure.

Exercice 4
Répondre par « vrai» ou « faux », en justifiant les réponses.
1- L’Indium (49In) posséde trois électrons célibataires et une case vide dans sa couche externe :
soln: 1522522p©3s23p©4523d1°4p©4d°/5s25p?! @ EA:ED a Iétat fondamental «faux».
EA:1| |£|§;1:2|:| a I’état excité, «vrai» > P
2- 56BS§Z+, s2Te™ et s4Xe ont la méme structure électronique «vrai» ;
Ne~(54Xe) = Ne~(ssBa”") = Ne™ (s,Te”)= 54.
3- L’ion le plus stable susceptible de se former a partir du Technétium est 43Tc> «faux».
15Tc : 1s22522p©3523p©4523d1°4p®/5524d°>
4- L’affinité électronique de I’alcalin de la cinquiéme période est inférieure a celle du
Zirconium (40Zr) «vrai» ;
40Zr: 1522522p°3523p°4523d1%4p°/5524d? € la 5°™ période.
On sait que le long d’une période, I’affinité électronique augmente avec Z et on a le Zirconium et

’alcalin en question appartiennent a la méme période

==> A (I’alcalin de la 5°™ période) < Ag(s0Zr).
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Les liaisons chimiques

I. La liaison covalente dans la théorie de Lewis :

I.1. Couche de valence :

A T"état fondamental, les électrons de la couche dont le nombre quantique principal n est le nombre
le plus ¢élevé jouent un réle principal dans les réactions chimiques, ces €lectrons ont une importante
contribution a la formation des liaisons entre atomes. Cette couche est dite: couche de valence ou
couche externe, ou encore couche périphérique. La présence de doublets d’¢électrons, d’électrons
célibataires ou d’orbitales atomiques vides (cases vides), détermine les propriétés chimiques d’un
¢lément donné.

Exemple:

17CL: 1s* 2s*2p°/ 3s* 3p°

Le nombre quantique n le plus élevé dans ce cas est n = 3, de méme nous remarquons que la

couche de valence comporte trois doublets d’¢lectrons et un électron célibataire.

/ Trois doublets d’électrons

REIEEN al

3s 3p \

Electron célibataire

0:  1s% /28" 2p* ?¢ ¢¢ + ot -0

2s 2p

La couche de valence de I’oxygene posséde deux doublets et deux électrons célibataires.

14Si: 187 25°2p°/ 3s* 3p* T¢ ) T -Si*

Case vide

La couche de valence du silicium possede un doublet, deux €lectrons célibataires et une case vide.
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On peut généralement utiliser la représentation de Lewis, elle consiste a matérialiser les électrons de
la couche de valence (externes) par des points disposés autour du symbole de 1’élément et la case
vide par un rectangle.

I.2. Les différents types de liaisons:

a- La liaison covalente :

Quand deux atomes (A et B) se trouvent en contact, ils peuvent mettre en commun un ou plusieurs
de leurs ¢électrons de valence et former ainsi des liaisons. Chacun des deux atomes apporte un de ses
¢lectrons célibataires de la couche de valence, et occupe tout seul une case quantique (c’est-a-dire
¢lectron célibataire) les deux électrons provenant des deux atomes s’apparient pour former une

liaison entre ’atome A et ’atome B. la liaison covalente est une liaison forte de type o.

Remarque : le doublet assurant la liaison est dit liant, celui qui n’assure pas de liaison est dits non-
liant, on I’appelle aussi doublet libre ou encore paire libre.

b- La liaison covalente dative (ou de coordination) :
Elle se forme entre deux atomes, I’'un des deux atomes (par exemple I’atome B) est I’atome donneur
fournit un doublet de sa couche externe, I’autre atome (1’atome A) est donc 1’atome accepteur qui
comporte une lacune électronique (case vide) dans sa couche de valence recoit ce doublet.

c- La liaison ionique :
Si les deux atomes A et B forment la molécule A-B ont une grande différence d’électronégativité,

I’¢1ément le plus électronégatif accapare (prend) 1’électron de 1I’é1ément le moins électronégatif. La

molécule est alors constituée de deux ions A+ etB .
Il n’y a plus une mise en commun de doublet d’¢lectrons entre les deux atomes qui forment la
liaison, mais un transfert d’¢lectron d’un atome a un autre. C’est la liaison ionique.
d- La liaison Polarisée :

Lorsque deux atomes liés par covalence sont identiques (H,, Cl,, N, etc.) le doublet qu’ils ont en
commun est équitablement partagé entre les deux atomes, ce doublet se trouve a égale distance des
deux noyaux, le nuage électronique est symétrique par rapport au plan perpendiculaire a I’axe de la
liaison A-B.
Par contre si les deux atomes ne sont pas identiques (HCI, CO etc.), les deux atomes n’ont pas la
méme ¢électronégativité, le plus électronégatif attire les ¢électrons vers lui, le nuage électronique ne
sera plus symétrique tout au long de la liaison, il est déplacé vers 1’¢lément le plus électronégatif.
On dit que la liaison covalente est polarisée. L’élément le plus électronégatif présente un exces de
charge négative 8~ par contre I’autre atome présente un déficit de charge 6.

5t 6~

H—C]|
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L.3. diagramme de Lewis des molécules et des ions moléculaires :
Lewis a proposé en 1919, un modele auquel il définit la liaison covalente comme étant le résultat
d’un partage d’¢lectrons : entre deux atomes le diagramme de Lewis permet de représenter la
liaison, en visualisant la répartition des ¢électrons de valence des atomes au sein des molécules
neutres et des ions. Les électrons célibataires sont représentés par des points, les doublets (paires)
d’¢électrons sont désignés par des tirets ; on distingue des doublets liants (DL) et les doublets non
liants (DNL).
Exemple d’application :
Formation de la liaison covalente au sein de la molécule de dihydrogéne H,
H: ls1 f H*

1s'

T

Formation de la liaison covalente dans la molécule de di azote N,

= [ewis s’intéresse aux ¢lectrons de la couche de valence.

N:1s° /28% 2p°

W] [[R] [T [

1s® 2s° 2p° N ou N -
I‘?"_'_____________"_-ISJ I > I"‘ . N I
DNL
DL

1s
,CL 157257 2p° /35 3p°
4/_\

|£.1| il recoit un électron « ——— |CIl il devient chargé négativement

©

[cl"— O —»p—ll
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I1. La liaison covalente polarisée, moment dipolaire et caractére ionique partiel de la liaison:
Si la molécule est constituée de deux atomes différents A et B, la différence d’électronégativité
entre les deux atomes crée une polarisation, I’atome le plus électronégatif attire le nuage
¢lectronique vers lui, il y’a formation d’un dip6le; un pole riche en électrons chargé négativement
0~ et un pdle pauvre en ¢lectrons chargé positivement. Les deux poéles se trouvent a une distance d
I’un de l’autre.

% moment dipolaire :
Soit une molécule diatomique A—B, ou A est plus électronégatif que B. Logiquement la paire liante
est délocalisée vers A entrainant une polarisation de la liaison A—B :

6~ i o+
ATTHB
Un dipdle est caractérisé par son moment dipolaire p (mu) :
0 : La charge partielle, elle mesure le caractére ionique partiel de la liaison, 6 est compris entre 0
(liaison apolaire) et 1 (atomes ionisés) A—B"
H: est un vecteur dirigé du pdle négatif vers le pdle positif, son module dépend de la quantité de
charge § et de la distance séparant les deux poles d,_g.
Les charges partielles effectives sont :
+q =+8.eet—q=—6.e doupu=[8|.e.dp_p

Avec :

- La charge élémentaire e = 1,602.1071°C.

- Le moment dipolaire électrique permanent de la molécule A-B est le vecteur | .

- La longueur de la liaison d,_g est la distance internucléaire correspondant a la position des

atomes a 1’équilibre d’un systéme constitué des deux atomes A et B.
- L’unité de moment dipolaire dans le systéme international (SI) est: (le Coulomb. métre
C.m), l’'unité utilis€ée couramment est le Debye (D) :
1D = 3,336.1073°C.m

Remarque :
Le moment dipolaire permanent d’une molécule poly atomique est la somme vectorielle des
moments dipolaires de toutes les liaisons dans cette molécule.

% Le caractére ionique partiel de la liaison :
La liaison covalente d’une molécule, peut avoir un caractére partiellement ionique di a la
polarisation de la liaison. La détermination expérimentale du moment dipolaire py_p permet
d’estimer ce caractére ionique partiel, en effet le caractere ionique (9) est égale a :

0 = 1. d ou encore 8. 100% en pourcentage.
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Exemple d’application 1 :
La liaison C — O posseéde un moment dipolaire p._, = 1,2D et une distance d¢—o = 1,43 A

Quel est le pourcentage du caractere ionique partiel (%CIP) de la liaison C — O.
Solution :
Calculons le caractére ionique partiel (%CIP) de la liaison C — O:

Uc-o
e.d

He_o =q.d=0d.e.d o 6 =

_ 1,2x3,33610730
1,6 10719 x1,4310-10

= 0,174 ==> le pourcentage ionique vaut 17,4%.

Exemple d’application 2:
La molécule HF posséde un moment dipolaire 4 = 1,83Debye et une longueur de liaison de 0,92A.
Calculer le pourcentage ionique de cette liaison.

Données : 1D = 3,33.107%%S;e = 1,6.1071°C; 14 = 107 °m.

Solution:

i = 1,83Debye } —>0CIP =2.100, & =7

d = 0,924 w=2o.d ==>3:§
1,83.3,33.107%° 066.10-19¢
~0,92.10°10 T U

0,66.10~19

%CIP = g 100 = 100 = 41,25%.

1,6.101°
==>La liaison est ionique a 41,25% et covalente a 58,75% donc la liaison HF est plus covalente
qu’ionique.

- Valence de I’atome :
Par définition, la valence d’un élément chimique est le nombre maximal de liaisons chimiques
(doublets liants) qu’il peut former. Cette notion est directement liée a la configuration électronique
de la couche de valence de 1’élément chimique considéré (état fondamental ou état excité). Elle est
¢gale au nombre d’électrons célibataires situés dans la couche externe (de valence).
Remarque :
Les gaz nobles(He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn), ont une couche de valence naturellement pleine (remplie),
donc ils ne s'unissent pas avec d'autres atomes : leur valence est de 0. Pour cette raison, ils se
trouvent dans la nature sous forme de gaz monoatomiques.
Exemple : La molécule XeF,
Les ¢léments Xe et F sont situés respectivement sur la 5™ et la 2°™ période. Les configurations
électroniques des couches de valence sont respectivement 5s°5p°et 2s*2p°. Dans cette molécule le

Xénon est I’atome central et contribue avec 8 électrons de valence. Les 04 Fluors contribuent avec 4
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¢lectrons célibataires. En tout la molécule XeF4 comporte 12 électrons de valence d’ou la nécessité
de six orbitales hybrides (06 O.H) de type d*sp’ ==> géométrie octaédrique.
Dans la molécule XeF, il y a deux doublets non liants sur les deux O.H. portées par la direction Oz.

Les 04 électrons célibataires des 04 Fluors vont former 04 liaisons ¢ avec le Xénon.

==> La molécule XeF, est plane.

- Regle de I'octet (8e7):
Combien de doublets un atome peut-il mettre en commun? Pour répondre a cette question, Lewis a
proposé la régle de 1'octet : les atomes partagent des électrons entre eux pour s’unir (se lier) afin de

s'entourer de quatre doublets d'électrons, c'est-a-dire d'un octet d’électrons. Cette reégle n'est pas

valable pour ’atome d'hydrogene (1ére période) qui s'entoure d'un seul doublet pour réaliser la
configuration 1s?de I’atome d'hélium.
La régle de 1’octet n’est valable que pour les atomes appartenant & la 2°™ et a la 3°™ période.

- Charge formelle (Cy):
Pour certaines applications il est nécessaire d'affecter une charge formelle (C¢) a chaque atome a
partir de la définition suivante :

C¢ =ny — (onpL + %)

ny : Nombre d'électrons de valence de I'atome tout seul

nypr, : Nombre d'électrons non liants provenant de paires libres (DNL) apres formation de la
molécule

npy: Nombre d'é¢lectrons liants partagés.

Exemple : NH;
Charge formelle sur ’atome d’azote : Cf = 5 — (O + g) =+1

La charge formelle correspond au nombre d'électrons que lI'atome a gagné ou perdu lors de la

formation des liaisons covalentes.

III. Géométrie des molécules : théorie de Gillespie ou VSEPR (Valence-Shell-Electron-Pair-
Repulsion) :
Dans ce modele, la disposition dans 1’espace des doublets mentionnés dans le modéle de Lewis, est
imposée par la répulsion entre les nuages électroniques de valence de chaque atome. Il s’agit d’un
procédé de raisonnement simple et efficace pour connaitre la géométrie des molécules et de
I’hybridation de I’atome central en appliquant les régles de Gillespie :

% Régle 1 : On s’intéresse a tous les doublets d’électrons de la couche de valence de 1’atome

central A. On note m le nombre de doublets liants (qui participent a la liaison) et n le

54



Les liaisons chimiques Chapitre V

nombre de doublets non liants (qui ne participent pas a la liaison). (m + n) est le nombre
total de doublets. Ainsi, on obtient une formule de type :
AX,E,
Question : Comment choisit-on ’atome central ?
1% condition : On choisit I’atome dont le coefficient steechiométrique est le plus petit.
Sinon, passer a la deuxiéme condition.
2™ condition : On choisit I’atome dont le nombre d’électrons célibataires est le plus élevé dans sa
configuration électronique. Sinon, passer a la troisiéme condition.

3™ condition : On choisit I’atome dont le numéro atomique Z est le plus élevé.

Exemple :
Géométrie de la molécule NH; selon Gillespie
v P’atome central est N ==> A (choix établit selon la 1°® condition).
v’ I’atome lié est H, avec m = 3 doublets liants ==> X4
v I’atome N dans cette molécule présente un doublet libre (n = 1) ==>E, = E
Résultat : NH; est de type : AX3E ==> géométrie : Pyramidale
Pour la molécule CH,, elle est de type AX, ==> géométrie : Tétraédrique
% Reégle 2 : Dans le cas ou la molécule présente des liaisons covalentes multiples (o + ).
Seule la liaison simple (o) est prise en considération.
Exemple:
Géométrie de la molécule C,H, (H,C = CH,)
v D’atome central est C ==> A (choix établit selon la 1° condition).
v I’atome est lié¢ a 2H et 1C, avec m = 3 doublets liants ==> X5
v I’atome C ne présente pas de doublets non liants (n = 0) ==>E, =0
Résultat : H,C = CH; est de type AX; <==> géométrie : Trigonale (pour chaque atome de carbone).
+ Régle 3 : Dans la molécule, les doublets d’¢lectrons n’ont pas la méme équivalence.
v Un doublet non liant est plus génant (occupe plus d’espace) qu’un doublet liant.
v" Une liaison multiple est plus génante qu’un doublet liant.
v Un atome électronégatif est plus génant qu’un atome électropositif.
v Plus le nombre de doublets libres augmente, plus la répulsion entre eux augmente, ce

qui entraine la diminution des angles de la forme géométrique considérée entrainant une

déformation de la structure.
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A partir de la structure de Lewis d’une molécule, on détermine:

= Le nombre m de paires liantes entre I’atome central (A) et les atomes liés (X).

= Le nombre n de paires non liantes (E) de 1’atome central.

La formule du composé est donc AX,E, et sa géométrie dépend du nombre de paires €lectroniques

(m + n).
m+n Géométries de base
2 Linéaire —e—»
3 Triangulaire plane >——.
4 Tétraédrique "’k"
5 Bipyramide trigonale .—{\‘:
6 Octaédrique iy, Lo we

Exemple d’application :

Prenons les molécules et ion moléculaire suivants : CO,, N5, O5.

Pour déterminer la géométrie des molécules il faut d’abord :

= Déterminer I’atome central,

= Déterminer le nombre d’atomes liés a ’atome central,

= Déterminer la charge formelle sur I’atome central,

= [ e nombre de doublets non liants.

La charge de I’atome central dans CO,, N5 et O5 : Cf = ny

__ (nNpL+npr)
5 .

e CO,: cf=4—(o+§)=o.

°
=z
w

s Cf=5—(0+§)=+1.

¢ 0;:C=6-(2+45)=+1

O=c =Q\, AXGE, de géométrie linéaire.
©

IN=N=nN| AX:E,de géométrie linéaire.

N —
g ¢ =4 g—

+5
oS
(-112) 05/ \\(.61\/2)5 Coudée
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IV. La liaison chimique dans le modéle quantique :

IV.1. Théorie des orbitales moléculaires (méthode LCAO) :

Cette méthode appelée (LCAO): Linear Combination of Atomic Orbitals proposée par Millikan en
1932, consiste a admettre pour une molécule diatomique AB que l’orbitale moléculaire ¥ ,
fonction d’onde décrivant les (e™) de la liaison dans la molécule AB, peut étre présentée sous forme
d’une combinaison linéaire des deux fonctions d’onde atomique ¥, et¥z mises en commun par les
deux atomes A et B, donc lors de la formation de liaison entre I’atome A et ’atome B, il y a union
(recouvrement) des deux orbitales atomiques (O.A) donnant une orbitale moléculaire (O.M). Selon
cette méthode I’expression de chaque O.M est sous forme d’une combinaison linéaire d’orbitales
atomiques¥;.

Y =) C;¥; . Dans le cas d’une molécule diatomique A-B : W = ), C,¥4 + Cx¥5.

La combinaison de N orbitales atomiques donne N orbitales moléculaires, la moiti¢ (N/2) sont des
O.M liantes : chacune est une combinaison linéaire d’O.A de méme signe dans la région de
recouvrement, c’est un recouvrement positif (liant).

Le reste (N/2) des O.M sont des anti-liantes, elles sont relatives a des O.A de signe opposé
exprimant un recouvrement négatif (anti-liant). Les O.M anti-liantes sont représentées par un

Astérix (*).

Remarque :
Une orbitale est un volume dans 1’espace ou la probabilité¢ de trouver un électron est maximale
d’environ 95%.
a- Formation et nature des liaisons :
- Recouvrement axial : liaison o :
C’est un recouvrement de deux orbitales de type s, ou d’une orbitale de type s et d’une orbitale de
type p, ou encore de deux orbitales p coaxiales, les O.M ainsi formées sont appelées orbitales g, le
recouvrement axial donne naissance de deux O.M sigma (o, 6*), une liaison ¢ présente une libre
rotation autour de son axe.
- Recouvrement latéral : liaison 7 :
Il concerne les orbitales de type p dont les axes sont paralléles, un recouvrement latéral conduit a
une orbitale 7. Les liaisons correspondantes sont plus faibles que les liaisons 6. En I’absence d’une
symétrie axiale de ces O.M, les liaisons  ne permettent pas une libre rotation.
b- Aspect énergétique :
Lorsque les atomes A et B sont loin (sans interaction) 1’énergie d’interaction est nulle. Par

convention on dit que les atomes sont a une distance infinie ’'un de I’autre. Par contre lorsque les
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atomes A et B sont rapprochés ils entrent en interaction, 1’énergie d’interaction sera égale a la
somme de :
- ’énergie d’attraction : noyau de A (ou B) avec les ¢électrons de ’atome B (ou A)

- ’énergie de répulsion : noyau A —noyau B et électrons A — électrons B.

IV.2. Généralisation aux molécules diatomiques homo-nucléaires et hétéro-nucléaires :
a- Diagramme énergétique des molécules :
a-1. Diagramme énergétique des molécules diatomiques homo-nucléaires :
Les molécules homo-nucléaires sont des molécules composées de deux atomes identiques, prenons

le cas des molécules F,O,, et N, pour ces trois molécules diatomiques homo-nucléaires, on trouve

une simple liaison F-F, une double liaison O=0 et une triple liaison N=N.
Remarque : on s’intéresse uniquement aux électrons de valence car les électrons internes

n’interviennent pas dans la formation des liaisons.

Diagrammes F,, O; et N,:

k
E TDAFE*I} OM.F CAF ||E | a0 (1) OM.04 040 (2)
o ey .
Ipe 2py 2pz 2pe Zpy 2pz o 2py 2pz I Ipy Bpz

T - R I R R
S e g

=

E IID"!"N“} OM. Ny CIANEE}
m
25 297 2z _ _ Ipe 2py 2pz
JECLA M el
LR SR o o

e

Js
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La distribution des électrons entre les O.M peut se résumer dans les configurations électroniques
moléculaires suivantes:
F2: G%s' 035: G%pzr ( T[%pxr T[%py)r ( T[E%)xr T[E%)y
02: G%S' 0335: G%pzr ( T[%pxr T[%py)' ( T[;})xr T[;%)y
Nyt G%sr ng' ( T[%px' T[%py)' G%pz-
Remarque :
Dans le cas des molécules diatomiques homo-nucléaires A,, I'ordre des niveaux d’énergie est le
suivant:
015 < 015 < Op5 < O35 < O2pz < (T[pr = T[Zpy) < (T[sz = T[;py) < GZpT
Mais, dans les molécules légeres telles que : (N,, C,, B, etc.) la différence d’énergie des orbitales

05 €t 0y, est faible, il y’a interaction (corrélation) entre G*zset S, € qui augmente le niveau

d’énergie de lorbitale a3y, , ce niveau devient alors supérieur a celui des orbitales L et L.
a-2. Diagramme énergétique des molécules diatomiques hétéro-nucléaires :

Il s’agit de deux atomes différents A et B, lors de la formation de liaison, la contribution des atomes

par des OA différentes (pas le méme type ni les mémes niveaux d’énergie). En générale, plus un

¢lément est électronégatif plus les niveaux d’énergie de ces OA sont plus bas, par convention dans

le diagramme énergétique moléculaire, I’élément le plus électronégatif est positionné a droite.

Exemple :
Prenons comme exemple la molécule HF.
Dans le cas de cette molécule, seules les orbitales atomiques 1s de H et 2p de F dont les niveaux
d’énergies sont voisins participent a la formation de la liaison, I’orbitale atomique 1s de H ne peut
avoir un recouvrement axial qu’avec une seule orbitale 2p de I’atome de fluore F qui est 2p,.

b- Ordre de liaison (OL) :
D’une maniére générale I’ordre de liaison est égale a la moiti¢ de la différence entre le nombre
d’¢électrons liants (n) et le nombre d’électrons anti liants (n*). L’ordre de liaison désigne le nombre

de liaisons entre deux atomes.

Ordre de liaisons O.L = %(n —-n*).

Fp:0.L=2(8-6)=1

0,: 0.L = %(8 — 4) = 2==>2 liaison lc et la deuxiéme ne peut étre que .

- Nature de liaison :
L’ordre de liaison définit la nature des liaisons. Cet ordre est général, il contient a la fois le nombre

de liaisons o et .
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Dans le cas ou O.L = 1 : une seule liaison qui ne peut étre qu’une liaison ¢
Dans le cas ou O.L = 2 : une liaison ¢ et la deuxiéme ne peut étre qu’'une liaison
Dans le cas ou O.L = 3 : une liaison ¢ et de deux liaisons 7 (7 et my).
Dans le cas ou O.L = 0 : 'ordre de liaison est nul (pas de formation de liaison) donc cette molécule
n’existe pas.
Remarque :
Entre deux atomes, il ne peut avoir qu’une seule et unique liaison o, s’il ya plus d’une liaison elle
sera nécessairement de type 7.
- Stabilité de liaison et de molécules :
On ne peut pas comparer la stabilité des molécules sauf si elles se ressemblent, par contre, ’'OL
entre les atomes oui (par exemple C-C dans un alcéne et un autre alcéne différent).
Exemple :

Pour les trois molécules suivantes on a :
- 0.L(0) =;(8-4)=2
- 0.L(0) =5=:(8-3)=25

- 0.L(07) =

NlrRr N|rR

=2(8-5)=15
Donc d’aprés les valeurs de ’O.L, on classe la stabilité des molécules selon I’ordre croissant suivant :
0;<0,<03
c- Propriétés magnétiques :
L’existence d’interactions entre une molécule donnée et un champ magnétique est liée au
mouvement des électrons dans les atomes, ces électrons en mouvement sont assimilables a un
aimant qui interagit avec la présence d’ un champ magnétique.
c-1. Diamagnétisme :
Lorsqu’une molécule comporte un nombre pair d’électrons appariés qui forment des doublets, ces
¢lectrons ont le nombre de spin est opposé, il en résulte un moment magnétique global nul (la
somme des nombres quantiques de spin de tous les électrons est nulle) ;
Exemple :H,, Cl,, F5, H,0...etc. (Mg = ), mg < 0) avec M, le nombre total de spin
c-2. Paramagnétisme :
Si une molécule possede un nombre impair d’électrons, le moment magnétique total de la molécule

n’est pas nul, la molécule est paramagnétique (Mg = ), mg > 0).

IV.3. Molécules poly atomiques ou théorie de I’hybridation des orbitales atomiques :
L’hybridation permet a la molécule d’avoir une géométrie plus stable. L’hybridation s’applique a

I’atome central dont les orbitales atomiques s’hybrident (s’associent) pour donner lieu a des
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nouvelles orbitales dites hybrides, ces derniéres vont avoir des recouvrements aves des OA d’autres
atomes donnant lieu a des liaisons, pour former la molécule concernée. Il existe cinq (05) types
d’hybridation possibles : sp, sp?, sp3, dsp3, d?sp3.
AX,E, : Sim + n = 2 ==> hybridation sp (1 OA de type s + 1 OA de type p)
Sim + n = 3 ==> hybridation sp? (1 OA de type s + 2 OA de type p)
Sim + n = 4 ==> hybridation sp® (1 OA de type s + 3 OA de type p)
Sim + n = 5 ==> hybridation dsp3(1 OA de type s + 3 OA de type p + 10A de type d)
Sim + n = 6 ==> hybridation d?sp3 (1 OA de type s + 3 OA de type p + 20A de type d)
Exemple :
Fp:lF—Fl : AX;E3, m + n = 4 ==> hybridation sp;
COZ:/\O=C=O>: AX,E, = AX,, m + n = 2 ==> hybridation sp;
SO,:10—S =O> :AX,E,m + n = 3 ==>hybridation sp’;

Q)
HC104:E—91—§—H : AX,, m + n = 4 ==>hybridation sp3.
ol
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Exercices

Exercice 1
Donner les diagrammes de Lewis des molécules et ions moléculaires suivants, la régle de l'octet
est-elle respectée?
F,; CO,; HCN; SO,; HCIO,; NO3; C10~; Cl03; C0%~; NO3; NO3.
Données : |H, C, ;N, 5O, oF, 165, 1,CL

Exercice 2
Dans la molécule d’eau, 1’angle HOH a pour valeur experimentale105°.
1- Calculer le moment dipolaire de cette molécule, en considérant qu’il est égal a la somme
vectorielle des moments dipolaires des deux liaisons O-H.
2- Calculer le pourcentage ionique de la liaison O-H dans H,O.

Données : jig_y = 1,51D; ly_y = 0,964.

Exercice 3
1- La molécule HCl posséde un moment dipolaire (n = 1,03D) et une longueur de liaison
(d = 1,27A). Calculer le pourcentage ionique de cette liaison.
2- Méme question pour la molécule : HF (u = 1,83D et d = 0,92A).
3- Conclusion.

Données : 1D = 3,33.1073°C.m; e = 1,6.107°C; 1A = 107%m.

Exercice 4
1- Construire le diagramme des orbitales moléculaires correspondant a la molécule hétéro
nucléaire CN et déduire son caractére magnétique.
2- Classer par ordre de stabilité croissante les entités moléculaires suivantes : CN, CN*et CN~.
3- Représenter le diagramme énergétique des orbitales moléculaires de la molécule SO et

donner sa configuration électronique ainsi que son ordre de liaison et son magnétisme.

Exercice 5
1- En se basant sur la théorie de Gillespie, préciser la géométrie des molécules suivantes :
MgF,; AlCl;; CHy; PCls; H,0; AsCl;; CO,.

2- Déduire I’état d’hybridation de I’atome central pour chaque molécule.

62



Les liaisons chimiques Chapitre V

Corrigés des exercices

Exercice 1

On donne la structure électronique de tous les atomes qui constituent les molécules et les ions
moléculaires : F,; CO,; HCN; SO,; HCIO,4; NO%; C10~; C103; CO37; NO3; NO3.

H: 1s?

6C: 1s' /2s%2p?

sN: 1st /2s22p3

g0: 1s! /2s22p*

oF: 1s /2s22p°

16S: 1s! 2s22p? /3s23p*

17Cl: 1s* 2s22p? /3s23p°

- Les diagrammes de Lewis :

R [E-E] ol
CO,: 0= =O> HClIO,: H—§—C|1—§I
HCN: H—C=NI <
$02: I0—S =0
NOF: O=N=C-[=N=0} co3: O=C—0J=1o=c—all *

— — = = lol. o]
clo~: [Ci—o| =[[ci—ol]
10;: [0— T3 - ([0—T-T1"

NOz: [0—N=0 =[0—N=Q] NO3: [0—N=0 =[[0—N=0]
(6] (6]

La reégle de Ioctet est respectée si et seulement si chaque atome soit entouré de 08 électrons (04
doublets). Toutes les molécules et ions moléculaires respectent la régle de ’octet, a part les deux
molécules HCN et HC10,4 puisqu’elles contiennent toutes les deux un atome d’hydrogéne qui ne peut

pas €tre entouré de plus de deux électrons.
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Exercice 2

1- Moment dipolaire de la molécule H,O :

a=105°

L’oxygene étant plus électronégatif que I’hydrogene, ce qui fait la liaison O-H est polarisée.

Il existe un moment dipolaire p,, ayant pour direction la liaison O-H, le sens est par convention
dirigé de la charge positive vers la charge négative.

En faisant la somme des deux vecteurs p ./, on obtient le moment dipolaire de la molécule H,0 qui

est dirigé suivant la bissectrice de I’angle HOH.

Hy,o0 = Hon T Hon

105
2

= 2oy COS (g) = 2.1,51 cos(

2- Pourcentage ionique de la liaison O-H dans H,O :

[ ) = 1,84 Debye.

.. [ i tal
Le pourcentage ionique = (M) .100.
Hthéorique

Le moment dipolaire théorique : u = §.e.d.4,8(en Debye), avec § = 1.
Ho_y = 1,51Debye et dg_y = 0,96 A.

1,51

% ionique = [m

100 =328

==> L a liaison est ionique a 32,8%.

Exercice 3

1- Calculons le caractére ionique partiel de la liaison H-CL:

_ By
Mg =9qd=eddes=-"==5

_1,03x3,33.10730
1,6 10719 x1,27.10710

= 0,1687 ==> le pourcentage ionique est de 16,87 %.

2- Pour la molécule HF :

_ 1,83x3,33.10730
1,6 10719 x0,92.10~10

= 0,4139 ==> le pourcentage ionique est de 41,39 %.

3- Conclusion :

La liaison H-Cl est plus covalente qu’ionique.
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Exercice 4

1- Diagramme énergétique des orbitales moléculaires de la molécule hétéro nucléaire de CN :
Pour les molécules hétéro nucléaires formées a partir d’atomes de la deuxi¢éme période du tableau
périodique, il y a des interactions entre les orbitales atomiques s et p qui impliquent une inversion
des orbitales moléculaires m, et my avec I’orbitale moléculaire G,,.
sC: 1s2 /2s22p?
sN: 1s? /2s22p3
L’atome d’azote est plus électronégatif que 1’atome de carbone. Les valeurs des énergies des

orbitales atomiques de 1’azote sont donc plus faibles que celles du carbone.

E 4 OAC O CIT QAT

2Py 2py ZpE o e

La configuration électronique de la molécule CN est : 08042 (hy = Thy)0p,-
La présence d’¢lectron célibataire sur les orbitales moléculaires de CN rend cette molécule
paramagnétique.

2- On calcul 'ordre de liaison des entités moléculaires suivantes : CN; CN*et CN~
0.L(CN) = 2(7 - 2) = 2,5.
0.L(CN*) =2(6—-2) = 2,
0.L(CN7) =2(8—2) =3,
Lorsque l'ordre de liaison diminue, la longueur de liaison augmente, I’interaction s’affaiblit, la
force de la liaison devient moins intense et I’énergie de dissociation AH4 diminue :

0.L(CN*) < 0.L(CN) < 0.L(CN7)
D’ou I’ordre croissant de la stabilité : CNt < CN < CN~.
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3- Le diagramme énergétique des orbitales moléculaires de la molécule SO :
16S: 152 2522p®/3s23p*
30: 1s% /2s%22p*

E 4 QAL ML 50 QA O
'd_.iz' "-}-;;z -\'\_\_H
2y 3pV Spz - ’ e
Pr 2PY 2P __:-a:a-"-“ ﬂ.‘*n:‘-.‘ pr Epjf Epz
“H ‘F % A Tpx o

-C":.\__\_ “h?:_#}_x+ + +|

R Y
HH"?.I Epf“fr

icrﬁz

- La configuration ¢électronique de la molécule SO: 6205205, (M5, = m5y) (Tpy = Tpy).

L’ordre de liaison de la molécule SO : 0.L(SO) = %(8 —4)=2

- La molécule SO est paramagnétique puisque elle présente deux électrons célibataires sur ses

. r . * *
orbitales moléculaires 7y, et 15,

Exercice 5

La théorie de Gillespie permet de prévoir la géométrie des molécules.

Soit une molécule de type AX,E,, ou 'atome central A est entouré de n atomes voisins X liés par n
doublets (liants) et de m doublets libres E (non liants).

Pour calculer le nombre de doublets libres (m), on peut utiliser la relation suivante :

1 ’ ’
(n+m) = > (nombre d e~ de valence de I atomecentral + nombre de liaisons simples

— nombre de liaisons doubles)

1
+ > (nombre de charges négatives — nombre de charges positives)

1- Géométrie des molécules suivantes : MgF,; AlCl;; CH,; PCls; H, 0; AsCl;; CO,.
oF: 1s? /2s%2p5
17Cl: 1s? 2522p®/3s23p5
H: 1s?
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30: 152 2522p®/3s23p*
Un seul électron suffit pour saturer la couche de valence de ’hydrogene, du chlore et du fluor et
deux électrons pour ’atome d’oxygene.
L’hydrogeéne, le chlore et le fluor ne forment qu’une seule liaison avec 1’atome central, tandis que
I’oxygeéne en forme deux.

= MgF,
12Mg: 1s® 262 2p6 3s’

n+m=%(2+2—0)+%(0—0)=§:2 n=2-m=0
3s' 3p'
Mg’ (état excité) T

o —p

Les deux ¢électrons de valence assurent deux liaisons simples avec deux atomes de fluor. Il n’y a pas

de doublets libres. Donc la molécule MgF,est de type AX,de forme linéaire : F—Mg—F.
u A1C13
13AL 1% 287 2p° 3s? 3p'

n+m=%(3+3—0)+%(0—0)=§:3 n=3-m=0

Al (état excité)

3p2
|
o

Q—p—p

35!
t
<1 [y

Les trois électrons de valence assurent trois liaisons simples avec trois atomes de chlore. Il n’y a pas
de doublets libres. Donc la molécule AlClzest de type AX; de forme plane.
= CH,
¢C: 15> 25 2p°
n+tm=-(4+4-0)+-(0-0)=

1

§=4 n=4-m=0
3

p

C” (état excité)

Ty [

f
)

T

T
)

Quatre ¢électrons de valence assurent quatre liaisons simples avec quatre atomes d’hydrogene. Il n’y

a pas de doublets libres. Donc la molécule CH, est de type AX, de forme tétraédrique.
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= PClg
1sP: 1s% 2% 2p° 3s% 3p°
n+m=%(5+5—0)+§(0—0)=12—0=5 n=5-m=0
3s' 30 3d!

—>

P’ (état excité)

?
TT
| lc lcy |

Cinq électrons de valence assurent cinq liaisons simples avec cinq atomes de chlore. I1 n’y a pas de

O—ax —p
|O\—I-—}
) —»

[C1l 1

O

doublets libres. Donc la molécule PClsest de type AXsde forme bipyramide trigonale.
u HZ (0]
s0: 1s* 25% 2p*

n+m=-(6+2-0)+(0-0)=>=4 n=2-m=2

25

RN

S,
N

?
)

Six électrons de valence assurent deux liaisons simples avec deux hydrogeénes. Il reste deux

T —>

doublets libres. Donc la molécule H, O est tétraédrique de type AX,E,.
= AsCl;
33As: [Ar] 3d" /4s*4p*
n+m=-(5+3-0)+-(0-0)=>=4 n=3-m=1

4s”
t

Tt
Al 1o el
Trois ¢électrons de valence assurent trois liaisons simples avec trois atomes de chlore. Il reste un
doublet libre. Donc la molécule AsClsest de type AX3E de forme pyramidale.

= CO,
¢C: 1s* /2% 2p*

n+m——(4+2 2)+= (O O)——=2 n=2-m=0
2s' 2p3
C” (état excité) $ 1$ it

Quatre électrons de valence assurent quatre liaisons dont deux de type ¢ et deux de type & avec

deux atomes d’oxygene. Il n’y a pas de doublets libres sur le carbone. Donc la molécule CO,est de
type AX, de forme linéaire.

68



Les liaisons chimiques Chapitre V

2- L’¢tat d’hybridation de 1’atome central pour chaque molécule :

= MgF,

La molécule est de type AX,, donc I’atome central(Mg) est hybridé sp.
= AlCl;

La molécule est de type AX;, donc I’atome central(Al) est hybridé sp?.
= CH,

La molécule est de type AX,, donc I’atome central(C) est hybridé sp3.
* PClg

La molécule est de type AXs, donc I’atome central(P) est hybridé dsp3.
= H,O0

La molécule est de type AX,E,, donc ’atome central(O) est hybridé sp3.
= AsCl;

La molécule est de type AX3E, donc I’atome central(As) est hybridé sp3.
= CO,

La molécule est de type AX,, donc ’atome central(C) est hybridé sp.
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