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Avant propos

L'atomistique est un domaine de la chimie consacré a |'étude de la structure de
I'atome et de ses propriétés physicochimiques. Dans un premier élan, nous
rappelons briévement les notions de base de I'élément chimique (Atome, isotope,
ion); édifice moléculaire.

Nous insisterons, a juste titre, vu les applications diverses importantes, sur la
notion de nucléide, isotopie - abondance isotopique, équivalence masse - énergie,
énergie de cohésion et la radioactivité en soulignant les différents types de
rayonnement ionisant et leurs propriétés. En fin les principes de la configuration
¢lectronique et les propriétés du tableau périodique : Energie d'ionisation, rayon
atomique, électronégativité.

Le Tome 1 présente huitchapitres, édictés par le programme du ministére de
I'enseignement supérieur en Algérie, Premiere année sciences de la vie et
sciences médicales.

Une foule de concepts, de proriétés et d'illustration prédisposent I'étudiant a
recevoir les modules important des années attenantes: Méthodes d'analyse
spectrles, le transfére de chaleur, la thermodynamique, limagerie, la
microscopie...

Un chaptre fascinant de part la structure de la matiere, lhistoire et les
applications. Cette partie occupe une place grandissante en sciences
médicalesnotamment en médecine exploratoire et thérapeutique, Biologie,
Chimie - physique, agroalimentaire, stérilisation, environnement-....

Dr M. BOUZID



CHAPITRE I : ATOMISTIQUE

1.1 L’évolution des idées en atomistique.
1.2 Le modele atomique planétaire.

.3 Notion de molécule et notion de mole.
1.4 Isotopes.

.5 Equivalence masse - énergie.

1.6 Phénomene de la Radioactivité.

1.7 Configuration électronique des atomes.

1.8 Classification périodique des éléments chimiques.



Atomistique

Introduction

L'atomistique est intimement liée a la civilisation universelle contemporaine.
L'histoire de I'atome occupe une place centrale en chimie - physique. Elle est d la
base des techniques les plus en vue : la physique des particules, Le nucléaire,
I'espace, I'imagerie, La radioprospection et radiothérapie, I'énergie propre avec
tout récement la fusion nucléaire...

La chimie est la sciences qui étudie la composition, les réactions et les propriétés
de la matiere. Elle est par nature interdisciplinaire. Elle constitue une
passerelles en sciences naturelles. Elle est indisponssable a la compréhention et
I'interprétation des propriétés de la matiere.

Le mot matiere vient du latin Materia apparenté a mater (mere) figurée origine,
source, cause. La matiére est divisible en plus petites parties jusqu'au molécules,
puis les molécules en atomes (schéma).

Matiere
quart;

1)

Neutron

< 1 -

taille (metre)



La matiere est partout présente dans |I'Univers. Les objets célestes (planetes,
étoiles, cometes, etc.) comme les vivants (bactéries, plantes, animaux, etc.) sont
formés de matiére.

La matiére se retrouve principalement sous trois états : solide, liquide,
et gazeux. Un quatrieme état de la matiere peut €tre également observé :
il s'agit de |'état plasma. Celui-ci n'est cependant au programme.



https://www.alloprof.qc.ca/fr/eleves/bv/sciences/les-etats-de-la-matiere-s1009
https://www.alloprof.qc.ca/fr/eleves/bv/sciences/les-etats-de-la-matiere-s1009

I.1 L'évolution des idées en atomistique

Donnée pour la premiere fois par Démocrite entre - 460 et - 370 avant J.C. Il
définit I'atome comme la plus petite partie indivisible constituant la matiere. Il
faudra cependant attendre le XIX®™ siécle pour que |'atome passe d'un concept
philosophique a un concept scientifique. Ce n'est qu'au début du XX°™ siécle que
I'on aura les moyens techniques pour sonder la matiere a |'échelle subatomique.

I.1.1 Le modéle atomique de Dalton
Les idées de Dalton ont été a la base de la théorie atomique moderne.

L'atome est une sphere
simple et indivisible

John Dalton
FigI.1.1J. DALTON

e Toute matiere est faite de particules indivisibles appelées atomes, qui ne
peuvent hi tre créées, ni étre détruites.

e Les atomes d'un méme élément ont une masse et des propriétés physiques
identiques.

e Les composés chimiques sont des combinaisons d'atomes de 222 éléments
différents ou plus.

o Toute réaction chimique implique un réarrangement des atomes.



Dalton pensait que les atomes sont les plus petites unités de matiere. De
minuscules sphéres que |'on ne pouvait pas briser en d'autres éléments plus
petits.

Cette hypothése persista jusqu'a ce que d'autres expériences de physique
démontrent que les atomes étaient composés de particules encore plus petites.

I.1.2 La découverte de |'électron par J.J. Thomson

Le physicien J.J. Thomson commenga des expériences sur les tubes
cathodigues. Un tube cathodique est un tube de verre étanche presque
entierement sous vide. En appliquant une haute tension entre deux électrodes a
une extrémité du tube, on crée un faisceau de particules qui part de la cathode
(I'électrode chargée négativement) vers I|'anode (I'électrode chargée
positivement).

Ces tubes sont appelés cathodiques parce que le faisceau de particules, ou
"faisceau cathodique", part de la cathode. Ce faisceau est détecté grdce a une
couche de phosphore qui recouvre la partie du tube qui est a I'opposé des
électrodes. Le phosphore émet de la lumiére « phosphorescence » quand il est
frappé par le flux cathodique.

Cathode (<) ~ Anode (+)
G ]
/ )

\ :7"
¢ ——— 1
i N ======
I |
Haute | \
tension Faisceau cathodique F1a9ues Aimants "~ Graduation
chargées
: pour les
mesures

Schéma I.1.1 : d'un tube cathodique (Image issue de Openstax, CC BY 4.0.)


http://cnx.org/contents/85abf193-2bd2-4908-8563-90b8a7ac8df6@9.58:11/Evolution-of-Atomic-Theory
http://creativecommons.org/licenses/by/4.0/

Schéma au tube cathodigue de J.J. Thomson. Le faisceau est créé a la cathode
et passe a travers une fente dans /'anode. Le faisceau cathodigue est repoussé
par la plague chargée négativement et attiré par la plague chargée positivement.
En mesurant la déviation causée par un champ magnétique appligué au tube,
Thomson détermina le rapport masse sur charge des particules.

Pour tester les propriétés des particules, Thomson plaga deux plaques portant
des charges électriques opposées de chaque coté du faisceau cathodique. Le flux
de particules fut alors dévié vers la plaque chargée positivement. Il déduisit que
le faisceau cathodique était composé de particules de charge négative.

Thomson plaga également deux aimants de part et d'autre du tube, et observa
que le champ magnétique ainsi créé faisait également dévier le faisceau.

Les résultats de ces expériences lui permirent de déterminer le rapport masse
sur charge des particules du faisceau cathodique, ce qui entrdina une
découverte fascinante la masse de chacune de ces particules était beaucoup plus
petite que celle de n'importe quel atome connu.

Thomson essaya de répéter |'expérience en utilisant différents métaux pour les
¢électrodes, et d chaque fois les propriétés du faisceau cathodique restaient les
mémes, quelque soit le métal formant la cathode dont il était issu. Thomson en
tira les conclusions suivantes :

« Le faisceau cathodique est composé de particules chargées négativement.
Ces particules font partie de I'atome »

« Ces particules subatomiques se trouvent dans tous les atomes, quelque soit
I'élément chimique »

Les particules composant le faisceau cathodique ont regu le nom d' électrons.
Le modéle du pudding aux raisins
Thomson savait que les atomes étaient électriquement neutres. Comme les

électrons sont chargés négativement, il déduisit qu'il devait y avoir une source
positive a |'intérieur de |'atome pour compenser ces charges négatives.



Il proposa donc un modele dans lequel les électrons, chargés négativement,
"flottent" dans une soupe diffuse de charge positive. Ce modele est souvent
appelé le modéle en pudding aux raisins de |'atome, en référence au pudding
aux raisins ou pudding de noél qui est un célébre gateau Anglais (voir figure ci-
dessous).

Matiere chargée
positivement

Electron

Schéma I.1.2: Modele du pudding aux raisins (droite), image d'un vrai pudding
aux raisins (gauche). (Image issue de Openstax, €€ BY 4.0.)

Les scientifiques ont continué leurs recherches sur la structure de I'atome, et
ont notamment testé la validité du modéle de pudding aux raisins de Thomson.

I.1.3 Ernest Rutherford et |'expérience de la feuille d'or

Quelque temps aprés une autre expérience significative dans le domaine de
I'atome fut réalisée par Ernest Rutherford, un physicien Néo-zélandais. Dans sa
célebre expérience de la feuille d'or, Rutherford projeta un rayon de
particules alpha ( He?* ) sur une fine couche d'or pur (Schéma 1.3).

Les particules alpha sont des noyaux d'hélium et sont des produits de certaines
réactions de radioactivité. Pour cette expérience, Rutherford plaga un
échantillon de radium (un métal radioactif) dans une boite en plomb avec un
minuscule trou. La plupart des radiations sont absorbées par le plomb, mais un fin
rayon de particules alpha passe par le petit trou, en direction de la feuille d'or.
Tout autour de la feuille d'or se trouve un écran détecteur qui produit une
lumiére en cas de contact avec une particule alpha.


http://cnx.org/contents/85abf193-2bd2-4908-8563-90b8a7ac8df6@9.58:11/Evolution-of-Atomic-Theory
http://creativecommons.org/licenses/by/4.0/

En se basant sur le modéle de pudding aux raisins de Thomson, Rutherford
prédit que la plupart des particules \ alpha passeraient a travers la feuille d'or.
La raison est que la charge positive, selon le modeéle du pudding, est supposée
etre dispersée a travers tout le volume de |I'atome. Par conséquent, le champ
¢lectrique créé par la "soupe" chargée positivement serait trop faible pour
entraver significativement la frajectoire des particules \ alpha, relativement
lourdes et rapides.

Une minuscule Quelques particules La plupart des
fraction de particules @ o sont égérement  Particules a
est significativement déviées traversent la

déviée feuille
Faisceau de

particules a

Source de particules a (radium) Ecran luminescent pour Fine feuille
détecter les particules a d'or

Image issue de Openstax, CC BY 4.0
SchémaI.1.3 : Le matériel utilisé pour |'expérience de Rutherford.

Dans /'expérience de la feuille d'or de Rutherford, un faisceau de particules \
alpha est dirigé sur une fine couche de feuille d'or. La plupart des particules |
alpha passent tout droit a travers la feuille d'or, mais un petit nombre de
particules est légérement dévié et un nombre encore plus faible de particules
est déviée de plus de 90 degrés par rapport d leur trajectoire initiale. .

Les résultats de |'expérience furent pourtant bien plus surprenants. Bien que la
plupart des particules \ alpha soient passées directement a travers la feuille
d'or comme prévu, un certain nombre de
particules\alpha(environl11lsur202020 000000000) avaient été déviées de plus
de 90 degrés de leur trajectoire! Rutherford lui-méme décrivit ces résultats
avec |'analogie suivante : "C'était la chose la plus incroyable qui me soit jamais
arrivée. Imaginez que vous tiriez un obus de 151515 pouces sur un mouchoir en
papier tendu au milieu de la piece et que |'obus rebondisse et revienne vers
vous."


http://cnx.org/contents/85abf193-2bd2-4908-8563-90b8a7ac8df6@9.58:11/Evolution-of-Atomic-Theory
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SchémaI.1.4: Mise en évidence du noyau atomique

En se basant sur le modéle atomigue de pudding aux raisins de Thomson, on
supposait que rien a l'intérieur des atomes d'or n'était assez dense ou lourd
pour dévier les massives particules | alpha de leur trajectoire (image de gauche).
Mais Rutherford n'observa pas du tout le méme résultat lors de ses expériences
(image de droite) nouveau modéle atomigue était nécessaire.

I.1.4 Le modéle nucléaire (planétaire) de I'atome

A partir des résultats de ses expériences, Rutherford arriva aux conclusions
suivantes concernant la structure de |'atome :

La charge positive doit étre située dans un tfrés petit volume dans
I'atome,Comme la plupart des particules alpha sont passées tout droit a travers
la feuille d'or, I'atome doit 2tre presque entiérement constitué d'espace vide !
Image représentant des électrons (en rouge) en orbite autour d'un noyau (petite
sphere noire).

A partir de ces conclusions, Rutherford proposa le modéle nucléaire de |'atome, dans
lequel I'atome est constitué d'un minuscule noyau chargé positivement, autour duquel
gravitent les électrons chargés négativement. Etant donné que le nombre de
particules \ alphaaalpha significativement déviées était tres faible, Rutherford estima
que le noyau n'occupait qu'une minuscule fraction du volume de |'atome.

Schémal . 1.5: Modéle nucléaire (planétaire) de /'atome.



Le modéle nucléaire permit d'expliquer les résultats expérimentaux de
Rutherford, mais il souleva aussi d'autres questions.

Par exemple, le role des électrons dans I'atome ?

Comment les électrons font-ils pour ne pas s'écraser dans le noyau, étant donné
que les charges opposées s'attirent ?

I.1.5 Postulat de Bohr

= Sans émission de rayonnement, les électrons ne peuvent graviter autour du
noyau que sur certaines orbites permises.
» Celles-ci sont déterminées par la condition de quantification:

n=3
. n=12
s Dans mon modeéle : o
v les électrons tournent 't _ =1
y au tour du noyaau dans .-\:.‘,‘_*., S
v » des orbites autorisées AE=ky N
“ ) e ] e

-

Modéle de bohr

Bohr

SchémaI.1.6 : Postulat de Bohr

I.1.6 postulat de Louis de Broglie

Que toute particule pouvait aussi €tre considérée comme une onde de matiére de
longueur d'onde lambda A

FigureI.1.2 : Louis de Broglie postulat
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Postulat de De Broglie : A foute particule de masse m en mouvement de vitesse v
est associé une longueur d'ondev.

v : longueur d'onde
h : constante de Planck
mv : Quantité de mouvement

/
SchémaI.1.7: L'atome en mécanique ondulatoire

I.1.7 Mécanique quantique Probabiliste

Erwin Schrédinger : Rejette cette idée de trajectoire de Bohr Pour lui, on ne
peut connaitre les positions d'un électron précisément, mais on définit une
probabilité de trouver un électronnotée||¥||2.

Y étant la fonction d'onde de I'électron.

SchémaI.1.8: L'atome en mécanique quantique

11


http://sciencesphysiques.e-monsite.com/pages/histoire-des-sciences/erwin-schrodinger.html

Erwin Schrodinger développa le modéle quantique de I'atome, dans lequel les
électrons sont traités comme des ondes de matiéres.

Noyvau Atomique Oritale atomiaue S
Spheérique
Rayon r

1§; 9 @ 5 Nuage
2, 3

* électronique

Probabilite
de présence
de l'électron

Conclusion

L'évolution des idées en atomistique montre que la science est évolutive. Le
modele de I'atome est un exemple a médité. En effet, c'est Les expériences qui
enfantent les découvertes. Les découvertes engendrent des théories, des
concepts et des modeles qui permettent la compréhension, I'enseignement et le
développement de la discipline.
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I.2 Le modéle atomique planétaire

Noyau

électron

Orbitale
atomique

Atome

Schémal.2.1: Atome planétaire
I.2.1 L'ordre de grandeur des éléments de |'atome
Le volume d'un atome, représenté par une sphere, est essentiellement composé

de vide. Les particules les plus « imposantes » se trouvent concentrées dans le
noyau.

électron
<108 m
- proton,
@ neutron
noyau @
~ 10-14 m

atome ~ 1019 m

~10% m
SchémaI.2.2 : Ordre de grandeur des éléments de |'atome

[Diamétre de I'atome] / [Diamétre du noyau] = [10 °1/[10 ™]1=10"

[Diamétre de proton] — [Diamétre de neutron] -~ 10 ° m

14



Le noyau de |'atome est formé de deux types de particules : les nucléons:

Les protons et Les neutrons tombeau

I.2.2 Représentation symbolique de I'élément chimique

Chaqueélémentestreprésentéparun
symbole:

Notation symbolique d'un X

noyau atomigue Z

A=Z+N

Nombre de _ Nombrede ~ Nombre de
Nucléons Protons T Neutrons

AX A Nombre de nucléons
YA Z Nombre de protons

Mombre de nucleons
A = nombre de protons + nombre de neutrons

|

63
2?C +—— Symbole de

l'atome de cuivre

Numéro atomique
Z = nombre de protons

Notation symbolique d'un atome de cuivre.

SchémaI.2.3

Exemples :
A=12 nombre de nucléons
1ZC
6 Z=6 hombre de protons
N=6 Nombre de neutrons
A=12 nombre de nucléons
56Fe
26 Z=26 nhombre de protons
N =20 Nombre de neutrons

15



I.2.3 Numéro atomique

Le numéro atomique d'un élément, noté Z, est égal au nombre de protons dans
le noyau de cet élément.

Nombre de masse A: Le nombre de masse d'un élément, noté A, est égal au
nombre de nucléons (protons et neutrons) contenu dans les noyaux des atomes de
cet élément.

Repérage 2.1: Atome de carbone

Neutrons N=A-Z = 6

Quantité de nucléons

Nombre de masse

A=12 Protons Z=6
[
12 C Méme quantité de protons
O que d'électrons => atome

électriquement neutre.

Z=6 Quantité d'électrons x

5 ; : R
Numéro atomique Electrons Z =6

SchémaI.2.4: Atome de carbone

I.2.4 Particules élémentaires: propriétés

Proton Neutron Electron
Masse (Kg) 16726 10 %7 1,674910% 9,1094 10
Charge (Coulomb) +1,602107 0 -1,602 10 ¥

I.2.5 Unité masse atomique

Unité de masse atomique uma Kg
Uma 1 1,66055 10°%
Electron 0,0005486 9,10953 103
Proton 1007276 167265 10°%
Neutron 1,008665 1,67496 10?7

16
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I.2.6 Masse de l'atome

La masse d'un atome dépend du nombre de protons, de neutrons, car 99,97 % de
la masse d'un atome se tfrouve dans son noyau. En effet, la masse des
électronsétant presque nulle, celle-ci n'est pas considérée pour déterminer la
masse atomique.

Me«my~ my,= Masse de 'atome = Z x m, + (A-Z) m,

Masse de l'atome = Z x masse proton + (A - Z) x masse de neutron + Z x masse
électron.

Exercice : Calculer le rapport de masse m, / m. en uma.
I.2.7 Le nombre d'Avogadro

En chimie et en physique, le nombre d'Avogadro, (ou constante d'Avogadro),
nommé en |'honneur du physicien et chimiste Amedeo Avogadro, noté N, est
défini comme le nombre d'entités élémentaires (atomes, molécules, ou ions en
général) qui se trouvent dans une molede matiere.

Na = 6,022 140 857(74) x 10 - 6,023 x 10 **
I.2.8 La masse atomique (Atome gramme)
Matomique = Nombre d'Avogadro x masse de |'atome = Nx x mq
Repérage :

Calculer la masse atomique de I'élément carbone :
12cComprend : 6 Protons et 6 Neutrons.
M=6023x1053(6x167102% +6x167107%)-12q.

Repérage 2.2: Complétez le tableau

Eléments chimiques | Nbre de protons | Nbre de neutrons | Nbre d'électron

2Na

2Na*

S¢Fe

Jore®”

17
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I.3 Notiondemoléculeet notion de mole
I.3.1 Molécule

Une molécule est un assemblage d'atome stable
I.3.2 Ecriture des formules moléculaires

La formule moléculaire d'un corps pur est notée par une succession de symboles,
chacun suivi d'un indice signifiant le nombre d'atomes de |'élément symbolisé.
Lorsqu'il n'y a qu'un seul atome, I'indice "1" est sous-entendu. Par exemple, pour
le sulfate d"hydrogéne (= acide sulfurique):

H: hydrogene S soufre O 0xygéne H SO
4

I I SOO Chaque molécule Chague molécule

—4 : 4 atomes comporte deux comporte quatre
2 . 2 atomes atomes d'hydrogéne atomes d'oxygéne
| . L'absence d'indice derriére
pas d'indice : 'atome de S signifie qu'il
n'y a qu'un atome de soufre
]_ at()me par molécule

Schéma I.3.1 : Représentation de la molécule d'acide sulfurique
Exemples de molécules:

* Molécule monoatomique : He, Ar, Ne les gaz rares ...
* Molécule diatomique : Oz, N2, Hz.
* Molécule polyatomique : H,O, CH3(OH), H3PO4 _

Si une formule comprend une parenthése, |'indice qui suit la parenthese agit sur
tout son contenu: il s'agit donc de multiplier les indices pour déterminer le
nombre d'atomes de chaque espece.

Par exemple:

Fe2(S04)3 comporte 2 atomes de fer, 3 atomes de soufre et 12 d'oxygéne.
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I.3.3 La masse de la molécule (masse moléculaire)

Est égale a la somme des masses des atomes constituant la molécule.
Soit la molécule O; : Constituée de deux atomes d'oxygene

m (O2) = 2 x m(0)

m('§0) =2 x [8xm, + 8 xmy]=2x[16x1,6710 %" ]=53,44x10 %" K
I.3.4 Notion de mole de molécule

Une mole est égale a Na molécules :6,22 10**molécules

- Masse molaire

Masse d'une mole de molécules = Na X M de la molécule

Masse d'une mole de molécules d'oxygéne = Na x m (150)
= 6,2210%°x 53,44 x 10 %7
= 332410 %Kg=334g

Tous les éléments sont groupés dans le tableau périodique classés par ordre de Z
croissant (Détaillé plus tard)

I.3.5Notion d'ion

Un ion est un atome ou une molécule chargée

Les ions constitués d'un seul atome sont appelés ions atomiques

Ions Monoatomiques : Na', CI°, Fe*",

Ou plusieurs atomes forment des ions moléculaires ou des ions Polyatomiques :
(S04,  CHsCOy,

Ion minéral polyatomiqueIon organiquepolyatomique

4 atomes d'oxygene

. nombre

T d'élecrons

— perdus
SO
l' 4 .-.-""‘--.._ b
1 atorme de soufre Tk m.:'m e
d'atomes
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Un cation est un atome ou molécule chargé positivement
Un anion est un atome ou molécule chargé négativement
Exemples : Les ions

Chimie minérale (Les minéraux) ClI°, SO4%, Li",
Un composé ionique est un composé chimique créé par association d'ions. Dans
I'eau minérale.

E=113 M;neraie Naturelle
. e Gazelflee

’:Autorisee par 1e Ministére de 1a Sante
le 28/04/05.

- Taoaeiating door bet Minister:e wan
Vo!ksgezondheld stnds 28/04{05-

Minéra“satlon caracteristicqque

CTalciurm ea= oS6.00 migsl
PMagnesiuryy NMg=—" . 6.10 mgrt
. Sodium Nt 10.60 mig/l
Potassium K 3.70 g/
- Bicarbonate = HCO— =297 mgsi
- Sulfate SO = 9,30 Mg/
- Nitrate = NOS = e =2 mgc/l
Thlorure fes = : 22, 60 Mmoo
Residus secs aa 180°"C — =349 mg/l

Droogresterl [=3 =3 180°G S99 gl

Exemple de fiche de I'eau minérale

Dans la roche Le chlorure de sodium (sel) est un assemblage d'ions Na" et
Cl” de maille cubique. Le sel est un cristal, car ses atomes forment une
structure périodique et symétrique

Ligison ionigue
Dans le chlorure
de sodium NaCl

FigureI.3.1: Chlorure de sodium (sel)
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Tableau : Quelques molécules a caractere ionique, Complétez la case des masses

molaires.
Composés ioniques Formules | Ions Masse Molaire
Chlorure de sodium (sel) Nacl Na" et CI

Hydroxyde de sodium (soude) NaOH Na" et OH"

Hydroxyde de potassium (potasse) | KOH K" et OH"

Sulfate de cuivre CuSOs | Cu® et SO~
Nitrate d'argent AgNO; | Ag" et NO3~
Chlorure d'argent AgCl Ag et CI°
Permanganate de potassium KMnOs | K et MnO4
Dichromate de potassium KoCr.0; |2 K' et Cr0/~
Chlorure de fer (IIT) FeCls Fe et 3 CI

Chimie organique (approfondissement : chapitre chimie organique)

Carbocation Carbanion

I.3.6Notion d'élement chimique

L'élément rassemble I'espéce d'atome ayant le méme nombre de protons Z.
Exemple : élément Hydrogéne H{iH, ?H , iH ,H ,H"}

I.3.7 Notion de corps simple et de corps composés

Un corps pur est un matériau constitué d'une seule espéce chimique,
Corps pur:

Corps pur simples: On appelle corps pur simple, une substance chimique qui
n'est composée que d'un seul type d'élément chimique:

Parmi les corps simples élémentaires, on peut citer :
le fer (Fe) ; le cuivre (Cu); le mercure (Hg).
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Certains corps simples moléculaires, comme :
Le dihydrogéne (H) : le dioxygene (O;) ; le diazote (N).

Formes allotropiques d'un corps simple : Un élément chimique peut former
différents corps simples.

Pour le carbone par exemple, on compte :

Le diamant ; le graphite ; Les nanotubes
o PRI, Wy

A LD
7 2

& o5,

Schéma I.3.2: formes allotropiques de la matiere

On parle alors des « formes allotropiques » de cet élément chimique. Ces corps
simples ont généralement des propriétés physiques et chimiques différentes.
Ainsi le dioxygéne et |'ozone (O3) ne sont pas réactifs dans les mémes
conditions.

Corps composés: Lamolécule qui constitue le corps simple est formée d'atomes
différents : CH4, H20, H2S04

Corps pur composé : (ou simplement corps composé) est un corps pur constitué
d'atomes de différentes natures. Ces atomes peuvent €tre neutres ou ionisés, et
isolés ou bien regroupés sous la forme de molécules, de complexes ou d'ions
polyatomiques.

Repérage 3.1

Lequel des échantillons suivants contiennent le plus de fer ?

* 0.2 Moles de Fez(S04)3.

= 20 g de fer.

» 0.3 atome- gramme de fer.
» 2.5x1023 atomes de fer .

Données : Mg, = 56 g.mol™ ; Ms = 32 g.mol™ ; Nombre d'Avogadro Na = 6,023. 102
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Rappel : Dans une mole, il y a Na particules (atomes ou molécules)

* 0.2 Moles de Fe;(S04)3 correspond a 0,4 moles d'atomes (ou atome-gramme)
de fer
= 20 g de fer correspond an=m/ Mg, = 20/56 = 0,357 moles d'atomes de fer.
» 0.3 Atome-gramme de fer ou 0,3 mole d'atomes de fer.
» 2.5x1023 atomes de fer correspond a n = nombre d'atomes /N = 0,415 moles
d'atomes de fer
C'est ce dernier échantillon qui contient le plus de fer

Repérage 3.2

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 échantillon ?

M(Cu) = 63,54 g.mol™ ; M(O) = 16 g.mol

* Nombre de mole de CuO : n=m / M(CuO) = 1,59/(63,54+16) = 0,01999 moles

* Nombre de molécules de CuO = (m / MCuOQ) . N = 0,12.1023 molécules

* Nombre d'atomes de Cu = nombre d'atomes de O = (m / M(CuO) . N =
0,12.1023 atomes

Repérage 3.3

Considérons |'élément phosphore P (Z=15)  "3iP :

1. Déterminer, en u.m.a , la masse du noyau, puis celle de I'atome de phosphore.

2. Est-il raisonnable de considérer que la masse de |I'atome est localisée dans
le noyau ?

3. Calculer la masse atomique molaire de cet élément.

4. La valeur réelle est de 30,9738 g. mol-1. Que peut-on en conclure ?

Solution
» Masse du noyau = 15.mp + 16.mn = 15. 1,007277 + 16. 1,008665

= 31,247795 uma = 5,1880782.10%% g

= Masse de |'atome de phosphore : 15 me = 1,36643 .10%° g
Mat = 15. Mp + 16. mn + 15 me = 5,18944463.10%g = 31,256025 uma
Oui, car : me <«<mp + mn

= Masse atomique molaire du phosphore : 3.M (P) = mq. N = 31,256025 g.mol™
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La valeur réelle est de 30,9738 g. mol™ .
Le défaut de masse est : Am = 31,2560 - 30,9738 = 0,2822 g.mol™

Le systeme perd de la masse sous forme d'énergie lors de la formation du noyau
(relation d’Einstein AE = Am.c?)

Repérage 3.4 : La céphalosporine de formule développée suivante

HLC
HaC,  ° S £
o// == I CHs
CO-H
2N

Céphalosporine antibiotiqt

* Enumérez le type d'élément chimique (atome) et le nombre constituant la
molécule.

= Ecrire la formule brute de la céphalosporine.

» Calculez la masse molaire de la céphalosporine.

» Calculez le nombre de mole dans un échantillon de masse m = 2 g de ce
composé .

* La molécule est un acide ou bien une base,

» Justifiez votre réponse.

Repérage 3.5 L'Aspartamede formule développée suivante

O
N
H
OH NH, o)

= Ecrire la formule brute de I'aspartame.

» Calculez la masse molaire.

= Combieny a-1-il de moles dans 10 g d'aspartame ?

= Combieny a-t-il de molécules dans 10 g d'aspartame ?

= Combieny a-t-il d'atome d'azote dans 10 g d'aspartame ?
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= Calculez la masse de 10° molécules d'aspartame.

» Equilibrer les réactions chimiques suivantes

Mg2+

A%

pb>"

2+
Zn

C,Hg

+

O,

O,

Br

PO,

25

MgO

PBr,

Zn3(PO,),
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I.4 Isotopes
I.4.1 Définition
On appelle isotopes (d'un certain élément chimique)les nucléides partageant le

méme nombre de protons (caractéristique de cet élément), mais ayant un nombre
de neutrons différent.

Nucléides ayant le méme Z, mais de A
différent

Isotones : Des atomes qui ont le méme nombre de neutrons mais un nombre
différent de protons .

Isotopes :Des atomes qui ont le méme nombre de protons mais un nombre
différent de neutrons .

Isobares : Des atomes qui ont le méme nombre de neutrons et de protons .
Exemples :

Elément chimique Hydrogéne :

[ = =

FProaoftiurm Cre=ny e r-ivsrm T ritivyrm

Schéma I.4.1: Les trois isotopes de |'hydrogene

Srabie Srabie ITrasrable
(=3 - : ™ 4 — = = ‘

A .

Schéma I.4.2: Les trois isotopes du Lithium
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Nom protons neutrons électrons
G 6 12-6=6 B

“C 6 13-6=17 B

"G noté C* 6 14-6=8 B

Nom protons neutrons électrons
el 92 235-92 92

=4 92 238-92 92

Nomenclature des isotopes
Pour nommer un isotope, on dira le nom de |'élément suivi de son hombre de masse.

Un isotope de sodium (Na) possede 11 protons, 12 neutrons et 11 électrons.
Le nombre de masse de cet atome est 23 (11 protons + 12 neutrons = 23).

On nommera cet atome « sodium 23 » et on le notera : $iNa

I.4.2 Tsotopes radioactifs
Un radionucléide (nucléide radioactif, radio - isotope ou isotope radioactif) est
un nucléide qui a un exces d'énergie nucléaire, ce qui le rend instable.

I.4.2.1 Abondance isotopique
L'abondance isotopique d'un élément chimique est la fraction molaire de
cet isotope dans |'échantillon. Elle est notée et exprimée en %.

La somme des abondances isotopiques d'un élément chimique en % est égale a

100.
Z & =100
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Exemple : Isotopes et abondance isotopique du carbone.

&=

=5

Carbone 12 Carbone 13 Carbone 14
(] Pf'amns 6 Protons 6 Protons
& Neutrons 7 Neutrons & Neutrons
Abondance atomique
98[90 % 1.10 %

Exemple : Isotopes et abondance isotopique du Néon

20 21 22
1oNe 1oNe 1oNe

10 p
10 @ — 4 - =
e e -
v e

Ne 20 Na 21

Abondance atomique
90,98 % | 0,27 % | 9,25 %

I.4.2.2 La masse atomique moyenne des isotopes

La masse atomique moyenne est celle qui est présentée dans le tableau
périodique. Elle a été calculée en tenant compte des masses relatives de chacun
des isotopes d'un élément présent dans la nature ainsi que de leur abondance.

Mmoyenne= [ Z M. §|] / 100
M moyenne Ne = [M (30Ne) . 90,48 + M (55Ne) . 0,27 + M (33Ne) . 9,251/ 100

L'abondance relative d'un élément peut €tre déterminée expérimentalement par
une technique d'analyse appelée spectrométrie de masse.

I.4.2.3 Séparation des Isotopes

Séparation électromagnétique

Cette méthode utilise le principe du spectrographe de masse (Dempster) .
Par exemple,

Pour séparer les deux isotopes de liode 'I" et AI” utilisés en médecine, on
utilise un spectrographe dont le schéma est représenté et le fonctionnement
décrit ci-apres.
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Bien que les quantités obtenues par cette méthode soient trés petites, la
séparation est complete

L'iode est utilisé en médecine comme marqueur.
Le nucléide P'T est utilisé en imagerie médicale (scintigraphie) pour visualiser la

thyroide car il présente une radioactivité de type B

Faisceau électon Accélératon

des ions
PK pL
I
S K L
Chambre Chambre
Injection produit glonaaion daccélération
I2
Détecteur [ ] I ” Isotopes

Schéma I.4.3: Spectrographe de masse (Dempster)
Repérage 4.1 Isotope Cu

le cuivre naturel est composé de deux isotopes stables de masse atomique
respectives 62,929 g et 64,924 g . Le numéro atomique Z = 29.

Donnez la composition des deux isotopes sachant que la masse molaire du
mélange isotopique naturel est de 63, 540 g.

Solution :

Isotope 1 de masse M; = 62,929 g = A (hombre de masse) = 63 g
Isotope 2 de masse M; = 64, 927 g = A (nombre de masse) = 65 g
M=Z[E&ixMi]=E8.M+E . Mzeql

2[&i1=1=8& +¢&eq?2

eq2=8=1-&

eql= M= & M+ (1-8).Ma=8 (Mi-M)+M;
E1=(M-M2)/ (M- M) = (63,540 - 64,927) / (62,929 - 64, 927)
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€1=0,6942=6942% = =1-0,6942=0,3858 = 38,58 %
83Cu = 69,42 %55Cu = 38,58 %
Repérage 4.2 Isotope Cl

Le chlore naturel est un mélange de deux isotopes 33Cl et 37cl dans les
proportions relatives 75 % et 25 %.

Calculez la masse molaire atomique du Chlore naturel
Combien de molécule de di chlore existe t il dans la nature
Quelle sont leur masse molaire respective

Solution

Mc=0,75x35 + 025x37=355¢

Cl(35)-Cl(35) | M(Cl)= 70g €35= 0,75 x 0,75 = 0,5625

Cl1(35)-ClI(37) | M(Cl)= 72g €35-37=2 (0,75 x 0,25 ) = 0,0625
¢l (37) - ¢l (35)

¢l (37)- ¢l (37) M(Cl)= 749 €37=0,25x0,25= 0,375

Repérage 4.3: Abondance isotopique

La masse mesurée de Ga est de 69,72 g ; Calculer les abondances relatives de Ga.
L'élément naturel est composé de plusieurs isotopes radioactifs en proportion
différente.

Les deux isotopes de gallium Ga (Z = 31) sont notés (1) pour 9Ga et (2) pour "Ga.

M=x1Mi+x2 M, avec MR A1=69 et MR A, =71
Systéme d'équation

69,72 = 69 x1 + 71 x2 avec

X1+ X2 =1

69,72 = 69 x1+ 71 (1- x1)

x1=0,64 et x,=0,36

64 % de *°Ga et 36 % de "'6

Repérage 4.4: Abondance isotopique
Les deux isotopes stables du bore se présentent dans les proportions suivantes :
19,78% de '¥B et 80,22% de iB.
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Quelle est la masse atomique moyenne du bore ?
Solution

Isotope '8B: 10 ux 19,78 % = 1,978 uma
Isotope 'B: 11ux 80,22 % = 8,824 uma
1,978 uma + 8,824 uma = 10,802 uma

Donc, la masse atomique moyenne du bore est de 10,802 uma.
Repérage 4.5: Abondance isotopique

Le Potassium existe sous forme de deux isotopes stables 3K et K.

Les abondances relatives de ces deux isotopes sont de 93,09 % pour I'un et de
6,91 % pour l'autre.

Sachant que la masse molaire du Potassium naturel est de 39,10 g mol™ .

Attribuer son abondance naturelle a chaque isotope.

Solution

Un isotope est trés largement majoritaire et l'autre est pratiquement négligeable.

La masse molaire moyenne de 39,1 g.mol™ est donc trés proche de celle de
I'isotope le plus abondant.

Ici c'est donc l'isotope *°K qui représente 93 % et l'isotope 'K 7%.
On aurait pu aussi résoudre le systéme :
M=% xi Mi
391=x*41+y™* 39
x+y=1
Soit x=0,05ety=0,95
Donc 95 % de *K et 5% de *IK
Ces résultats approximatifs correspondent bien aux valeurs expérimentales.

Repérage: Abondance isotopique

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

M =3 xi Mi
X ®Mg = 0,101 et M Mg = 25
X%Mg = 0,113 et M *®Mg =26

X#*Mg = 1-0,101-0,113 = 0,786 et M **Mg =24
M (Mg) = 0,101*25 + 0,113*26 + 0,786*24 = 24,3 g.mol

Approximations:
*mp=mn=1um.a
* masse des électrons négligée

* défaut de masse négligé
Repérage 4.6: Abondance isotopique

Le brome posséde seulement deux isotopes stables. L'isotope le plus abondant
est "’Br dont |'abondance naturelle est de 50,5%. La masse molaire du Brome
naturel est de 79,91 g.mol™. Quel est I'autre isotope stable du brome ?

Appelons x le nombre de masse de |'isotope inconnu.
Faisons les approximations habituelles :

mp = mn=1uma
Masse des électrons et défaut de masse négligeable

Soit Mi ll Ai
M = xi Mi
M= xi Ai

7991= 0505.79+(1-0505). X
79,91=39,895 + 0,495 . X
7991-39,895=0,495. X

40,015 = 0,495 x

x = 40,015 / 0,495 = 80,838 = 81
L'isotope stable recherché est °'Br.
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I.5 Equivalence masse - énergie

I.5.1 Relation d'Einstein :

En 1905, Einstein postule que la masse est proportionnelle a |'énergie :Un
systeme au repos de masse m, possede une énergie proportionnelle a la masse:

Relation d'équivalence masse - énergie

E : énergie de masse en joules (J)

E=m.c m : masse en kilogrammes (kg)

C : vitesse de la lumiére dans le vide (C= 3,0.10° m.s™)

Conséquence : Si le systéeme (au repos) échange de |'énergie avec le milieu
extérieur, (par rayonnement ou par transfert thermique par exemple), sa
variation d'énergie AE et sa variation de masse Am sont liées par la relation :

AE = Am.c?

* Si Am< 0 alors AE< O, le systeme cede de |'énergie au milieu extérieur et sa
masse diminue.

* Si Am> 0 alors AE> 0O, le systéme recoit de I'énergie du milieu extérieur et sa
masse augmente.

I.5.2 Unité de masse atomique

Pour exprimer les masses, en physique nucléaire, on utilise une unité pratique :
I'unité de masse atomique (symbole u) qui est, par convention, le douzieme de la
masse d'un atome de carbone 12

1121 _ -27
luma = 2N N 1uma = 1,66 10 Kg

Rappelons que : |'électronvolt (symbole eV) est définie comme étant |'énergie
cinétique d'un électronaccéléré depuis le repos par une différence de potentiel
d'un volt.

= 1eV=160.10"7
= 1MeV=10%eV=16010"7.
= 1GeV=10%eV
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Repérage 5.1 :

= Déterminer |'énergie E en J et en MeV d'un proton de masse : m, =
1,67.10% kg

= E=m,.c?=167.10% x (3,0.10%)% # 1,50.10™ J # 939 MeV

» Complétez le Tableau

Proton Neutron électron He?
M (Kg) |1,67252.10° |1,64795 10" |9,1095 107!

27 27
M(uma)
Energie

I.5.3Energie de cohésion du noyau (Energie de liaison par nucléon)

Les différentes illustrations

noyau au repos nucléons séparés au repos

E 00
00

Masse Systeme 1 Masse systéme 2

Amdifférence de masse
AE différence d'Energie

AE = Am.C?

E= O @ @ O Nucléons séparés

\ au [epos

Q_E1=E-E'= ......................................... |

O - neutron

@ proton
E= 6 Noyau formé ( Hélium)

au repos

Défaut de masse du noyau :

SchémaI.5.1
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On fournit au
noyau de |'energie
\ Energie du systéme augmente de Am.c*
k 00
8 Les nucléons se séparent 0 0
Novyau =Z protons + (A - Z) neutrons Nucléons séparés
Masse du systeme m yoyay Masse du systéme = Z.mp + (A - Z) mn
La masse du systeme augmente de : Am = [Z.mp + (A - Z).mn] - (masseseys)

Schéma I.5.2 : Défaut de masse

On a constaté en mesurant les masses, que la masse du noyau atomique est
inférieure a la somme des masses des protons my et des neutrons m,qui le
constituent :

Mpoyau < Z.mMg + (A-Z) .m,
Cette différence est appelée défaut de masse Am :
Am=Z.my + (A-2Z).m, - Myoyay (Am> 0)
Repérage 5.2 : Calculer Am (défaut de masse) pour un noyau d"hélium :
Données : my=1,67496.10% kg , m, = 1,67265.10%" kg et
Mmesurée(*2He) = 6,6447.10°% kg
Am = [2.m, + 2.m,] - [m(*2He)] = [2 x 1,67265 + 2 x 1,67496] - [6,6447).10%7]

Am = 5,05.10% kg
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I.5.4Energie de liaison du noyau :

Définition: On appelle énergie de liaison d'un noyau, notée E;, |'énergie que le
milieu extérieur doit fournir a un noyau au repos pour le dissocier en nucléons
séparés au repos. Lorsque le noyau se dissocie, la masse augmente de Am et
I'énergie de liaison d'un noyau a pour expression :

E,: énergie de liaison du noyau (en J) a convertir en MeV
E;=Am . Am : défaut de masse du noyau (en kg)

C : célérité de la lumiere dans le vide (en m.s)
Pour un noyau d'hélium: E;= Am.c’ = 5,05.10%° x (3,0.10%)° = 454.10" J = 28 4
MeV

Remarque: Inversement, lorsque le noyau se forme a partir de ses nucléons
libres, le milieu extérieur regoit |I'énergie.

E = |Am|.c? (la masse du systéme diminue et Am< 0).

I.5.5Energie de liaison par nucléon
Définition: L'énergie de liaison par nucléon d'un noyau notée E4 est le quotient
de son énergie de liaison par le nombre de ses nucléons.

Ea: énergie de liaison par nucléon (en J/nucléon)
Ean=Ei/ A avec E; énergie de liaison du noyau (en J)

A: nombre de nucléons du noyau

Pour un noyau d'hélium : Ea = E/ / 4=28,4/ 4 =7,10 MeV / nucléon

Remarque: Ex permet de comparer la stabilité des noyaux entre eux.
Plus I'énergie de liaison par nucléon est grande, plus le noyau est stable.

I.5.6Courbe d'Aston

La courbe d'Aston est la courbe Ea= f(A). Cette courbe permet de visualiser
facilement les noyaux les plus stables puisque ceux-ci se trouvent au plus haut du
graphe.
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Schéma I.5.3 : Courbe d'Aston

Ref:Authors: Huang Xiaolong, Zhou Chunmei, ZhuangYouxiang, Zhao Zhixiang(China Nuclear Data
Center, P.O.Box 275 (41)£-Beijing 102413, P.R.China)Contactto: Huang Xiaolong.

Pour 50 < A < 80, la courbe présente un trongon aplati qui correspond donc aux
noyaux les plus stables.

Les extrémités de la courbe correspondent aux noyaux les plus instables :

- un noyau trés lourd (A > 100), bombardé par une particule adéquate peut se
casser en deux noyaux plus légers : c'est la fission nucléaire ;

- un noyau léger peut donner un noyau plus lourd (possédant une énergie de
liagison par nucléon plus grande) : c'est la fusion nucléaire.
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L'énergie de liaison par nucléons est différente suivant les noyaux. Elle est
faible pour les noyaux légers, trés forte pour les noyaux de masse moyenne et a
nouveau plus faible pour les noyaux de masse importante.

50 -
+ “ery unstable nuclides (T¥2 < 1 day)
a0 A Unstable nuclides (T2 = 1 day)
& Stable nuclides

o
— 30 -
T,
O
E
-
=
&
= 20 1
=
=
T

101 lsobars

Isotones
I:I ? 1 1 T T 1
a 10 20 30 40 a0

MNeutrons (M)

Schéma I.5.4:evolution des nucleides

Ref: University of California Stable Isotope Laboratory Earth and Planetary Sciences 1156
High Street Santa Cruz, CA 95064

Repérage 5.3 : Energie de liaison Uranium

Calculer I'énergie de liaison par nucléon EI/A (en MeV/nucléon) d'un noyau
d'uranium 235. Quelle est sa particularité parmi tous les noyaux naturels ? On
rappelle que le numéro atomique de I'uranium est 92.

Solution : Indication : calculez d'abord le défaut de masse.

Par définition: Energie de ligison El = Am C?
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Energie de ligison par nucléon = EI/A = Am C?/ A

=[Zmp+(A-Z)ymn] C?/ A

= [92 mp + (235 - 92) mn )] €%/ 235
= 1,24 10  J/nucléon
Repérage 5.4 : Energie de liaison du noyau de I'atome d'azote
Soit I'atome d'azote 7N de masse atomique mesurée = 14,007515 g ;
Masse théorique du noyau : ming, = 7. 1,008665 + 7. 1,007277

= 14,111594u.m.a

luma=1/N(9):
Mingo = 14,111594/N = 2,342951021.1023 g = 2,34295.10%° kg
La masse réelle du noyau est inférieure a sa masse théorique,

la différence Am ou défaut de masse correspond a |'énergie de cohésion du
noyau.

Défaut de masse : Am = 14,111594 - 14,007515 = 0,104079 u.m.a/noyau
= 1,72802589. 10°*® kg/noyau
Am = 0,104079 g/ mole de noyaux

Energie de cohésion : E = Am c? (d'aprés la relation d'Einstein : équivalence
masse -énergie)

1leV=16.10-19J

E =1,7280.10%8 (3 10%) © = 15,552.10™ J/noyau = 9,72.10” eV/noyau
Repérage 5.5

A) On considére les deux isotopes f)Ne et 22Nede I'élément néon.
Les masses des noyaux sont respectivement :

M(%3Ne) =19,98690 u

M(%Ne) =21,98589 u
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Calculer le défaut de masse de ces noyaux en unité de masse atomique.
Evaluer I'énergie de liaison de ces noyaux en joule (J) puis en MeV.

B) Quelle énergie faudrait-il fournir a ces noyaux au repos pour les dissocier en
leurs nucléons isolés ?

C) Calculer I'énergie de liaison par nucléon pour ces noyaux. Quel est le noyau le
plus stable ?

Données : - u est le symbole de I'unité de masse atomique.

lu=1,66054.10%g.

Elle est définie comme étant le douzieme de la masse d'un atome de carbone 12
soit %g.

La masse d'un atome ou d'un noyau caractérisé par son nombre de nucléons A est
environ égale d A enu.

mn = 1,00866 u; m, = 1,00728 u; eV = 1,6 .10 J; ¢ = 3,00 x 10® m.s

Repérage 5.6

Le Béryllium Be ne possede qu'un seul isotope stable. Sa masse molaire atomique
est 9,012 g.mol™.

= Calculez I'énergie de cohésion de cet isotope stable, en J mol™ puis
en MeV par noyau puis en MeVpar nucléon.

Charge de |'électron:e=1,6 10 ¢
Nombre d'Avogadro : N = 6,022 107
Célérité de la lumiére dans le vide : € = 3108 m s

Masse du proton :

mp = 1,6725 10% kg = 1,00718 u.m.aMasse du neutron : m,= 1,6747 10%" kg =
1,00850 u.m.a

M=9012gmol'é A=9¢&%BeeZ=4etN=5
Masse "théorique" du noyau :

Mthéo = Zmp,+ Nm,= 4+1,00718 + 5100850 = 9,07238 um.a/ noyau
= 9,071 g mol™
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Défaut de masse :

Dm = £ 9,012 - 9,071 % = 0,059 u.m.a / noyau = 0,059 g mol™

La masse réelle du noyau est inférieure d sa masse " théorique ", le noyau est
plus stable que ses constituants séparés. Il y a donc dégagement d'énergie lors
de la formation du noyau a partir de ses constituants. La masse perdue est
entierement convertie en énergie.

Energie de cohésion :

E=DmC?=0,059 1039 10% = 5,31 10" J.mol
E=5,3110%/N+= 8,818 10" J/noyau

E-8,81810"/1,6 10" = 55,1106 eV / noyau = 55,1 MeV / noyau
55,1 MeV / noyau = 55,1/ 9 = 6,12 MeV / nucléon

Représenter sommairement la courbe d'Aston en indiquant les grandeurs
représentées (et leurs unités !) en abscisses et en ordonnée. Placer
approximativement cet isotope sur la courbe. Fait-il parti des isotopes les plus
stables ? Si non, par quel type de processus peut-il se stabiliser ?

Repérage 5.7
235 = 235,044 u.m.a *®La = 145,943 um.a 'Br = 86,912 um.a

Calculer |'énergie de cohésion d'une mole de noyaux d'uranium (Z=92) 235
sachant que la masse du noyau est de 235,044 u.m.a

Uranium 235:Z =92 et N=235-92 =143

Masse "théorique" :

Mihéorique = 92 + 1.00718 + 143 « 1,00850 = 236,876 u.m.a

Défaut de masse :

Dm = 236,876 - 235,044 = 1,832 u.m.a / noyau = 1,832 10°3 Kg / mole de noyaux
Energie de cohésion :

E=Dm*C?=1,832107«(310°)%=1,649 10" J / mole de noyau
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E =1,649 10" / 6,022 10?3 = 2,738 10° T / noyau
E-2,73810°/1,6 10" = 1711 10° eV / noyau = 1711 MeV / noyau
E=1711/ 235 =7,3 MeV / nucléon
(Résultat cohérent avec la courbe d'Aston)
I.6 Phénomene de la Radioactivité

I.6.1 Genéralités
I.6.1.1 Définition de la radioactivité
La radioactivité est un phénomene physique au cours duquel des noyaux

atomiques instables se désintegrent en dégageant de |'énergie sous forme de
rayonnements radioactif. Cette activité peut €tre spontanée ou bien provoquée.

Schéma I.6.1: q, Y, p-, Rayonnement radioactif

Désintégration spontanée : radioactivité naturelle.
Désintégration provoquée: Radioactivité artificielle.

I.6.1.2 Type d'émission

I .es types dA’émission
radioactives

¥ et /. Particules déviées dans un champ magnétique
Donc chargées parcontre > neutre

En 1899, E. Rutherford
décida de classer les P
émissions radioactives en
fonction de leur charge et
de leur puissance de >
pénétration.

XXXX
XXX XX
X X XK X
X
N

X

vz
g X
37

% &

ILead block

Radioactive
sample (radium)

Schéma I.6.2 : Rayonnement radioactif dans un champ magnétique
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I.6.1.3 Propriétés pénétratives des rayonnements

Par leur énergie, les rayonnements (dit ionisants) sont pénétrants, c'est-a-dire
qu'ils peuvent traverser la matiére.

—
_
—
—
= - .
e e
N By
gy S

Schéma I.6.3 : Rayonnement radioactif
I.6.1.4 Unités de mesure de l'activité radioactive
Becquerels (Bq), Il correspond au nombre de désintégrations en 1 seconde

Le curie (Ci): il se définit comme I'activité d'un gramme de radium,
soit 3x10° désintégrations par seconde, soit 37 Bq = 1 nCi (nano Curie)

La dose absorbée : Gray (Gy) : la dose absorbée par la cible est définie comme
I'énergie regue par unité de masse, en joules par kilogramme, c'est-a-dire en
Gray. Cette unité est utilisée pour les rayonnements ionisants. L'ancienne unité
était le rad (1 Gy = 100 rad)

Le débit de dose : Gray par Seconde (Gy/s): on définit le débit de dose lors
d'une exposition durable, cela correspond a |I'énergie absorbée par kilogramme
et par unité de temps.

L'équivalent de dose : Sievert (Sv): |'équivalent de dose s'apparente "a |'effet
produit" (par rapport da la nature, force, ..., du rayonnement) par une exposition a
des rayonnements.

Correspondances :

1Ci=3,710 Bq
1Bq=0,027 nCi

1rad = 0,01 Gy = 10 mGy
16y =100 rad
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Exemple d'irradiation naturelle et artificielle

Rayonnement du corps humain:  Sv

Rayons cosmiques : mSv/an
Matériaux terrestres : mSv/an
Examen radiologique : mSv/an
Cadran lumineux de montre : mSv/an
Centrale nucléaire : mSv/an

I.6.1.5 Etiquette des principales données de la radioactivité

S K

nom de l'isotope ) 3 Phosphore 32
symbole =P

type de radioactivite - - Hl‘l i
énergie du rayonnement émis 1,7 MeV
équation de la désintégration wP—1E 5+ e
demi-vie 14 jours

I.6.1.6Etat des lieux

Expositions
médicales Radiactivité Radon
25 % sols 43 %

//

Exposition naturelles

. Rayonnement
\J terrestre hors
radon 15 %

recherche 2%

~
Artificielle ’
Industrie et /
/
Eau/ aliment . Rayonnement
6 % cosmique 9 %

Schéma I.6.5: Etat des lieux de la radioactivité
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I.6.1.7Radioactivité naturelle

On distingue la radioactivité naturelle (radioactivité de radioéléments qui
existent dans la nature = réactions nucléaires spontanées des élément
radioactifs présents dans |'écorce terrestre, comme l'uranium et le thorium)

Uranium
Helium 4 )
Torium 234
Uranium 238
Schéma I.6.6 : Fission de I'Uranium
Radon

SchémaI.6.7: Désintégration de gaz Radon

Ref : UNSCEAR (2000) United Nations. Sources, Effects and Risks of Tonizing Radiation.Report
to the General Assembly, with annexes, New York.
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I.6.1.8Radioactivitéartificielle
La radioactivité peut également avoir une origine artificielle (examen
médical, thérapie, rejets d'installations nucléaires, etc.)

Schéma I.6.8 : La tomographie par émission de positons est un exemple
intéressent a plusieurs titres

Spectroscopie Massbauer

,4 Source Absorbeur Détecteur

- [

fransmission relative

Vélocité [ mm.s!

Schéma I.6.9 : Spectroscopie Mdssbauer

La spectroscopie Massbauer est utilisée avec succeés en biologie pour étudier les
grandes classes de protéines a fer, hémoprotéines, protéines fer-soufre, et plus
récemment les protéines d fer non hémique. Jusqu'a une période récente, de
telles études étaient réalisées essentiellement dans des laboratoires américains
et allemands.
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Schéma I.6.10: Atome de fer dans I'hémoglobine

M. Bouzid, Mossbauer and magnetic studies of some monoirontricarbonyl and
diironhexacarbonyl| complexes, Materials Research BulletinVolume 25, Issue
9, September 1990, Pages 1129-1137

EFFETS DES RADIATIONS

Valeurs en milisieverts (mSv) :15v=1000 mSu = 1000 000 ySv - L'exposition est cumulative

Radiations potentiellement mortelles
Risques ultérieurs trés importants de cancers

/

| 10000 m5v: 100 ‘% mortel en quelques jours
5,000 mSv : 50 % mortal sous 30 jours
2000 mSv: Apparition de graves pathologies

¥ Rucun symptome immédiat
Risques de cancers élevés

1000 mSv: Probabil § % de cancers

400 m: Exposition d = pathologes

100 Sy : Niveau eleve isques de cancers

UX’S.‘

|
|
'{.

B
%
)
z.
5

En principe aucun symptome
Rucun risque discernable de cancer
20 mv : Limite annuelle travailleurs
10 mSv : Dose moyenne scanner du corps
9 mbv : Dose annuelle pilotes de ligne
3 mSv : Mammographie
25m5v ; Dose moyenne annuelle France
0. mSv : Radiographie rayons X

CERVEAD @déme cérébral i dose élevée

YEUX vne dose de radiation
Elevée peut déclencher une cataracte

THYROIDE Liode iocf st o
génére le cancer ; Enfants tés vulnérables

POUMONS Trés vulnézables aux paticules
qui irvadient nolamment sang ef organes

ESTOMAC Trs valnérable aux particuls
ingérées par une diffusion des radio fsotopes

"~ ORGANES CENTTRUX S dscndne

risque malformations, troubls comportemenaux
oy PERU brilus (raning) e desquamation

MOELLE OSSEUSE Detruetion,

Lies globules blancs, rouges et plaquettes
sont altérés ce qui engendre leucémies el
un effondrement du systéme immunitaire

Nuisances de la radioactivité
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I.6.2 La réaction nucléaire

I.6.2.1 La fusion nucléaire

Définition: La fusion nucléaire est une réaction au cours de laquelle deux noyaux
légers s'unissent pour former un noyau plus lourd

Exemple N° 1

i- Froscam W FRasorn CEanrmirre

a Fleistrce

Schéma I.6.11 : fusion nucléaire atome d'Helium

Exemple N° 2
The Triple Alpha Process
(Helium Fusion) {gamma photon)
*He
2 12 b 'GO
d D Be 6C
NS R —
-H Reversible o3
,—Qe/ reaction /
(alpha particle) ;Heq'.o % He

Schéma I.6.12 : fusion nucléaire dite la triple Alfa
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Dossier application de la fusion : Tokamak versus stellerator

Le tokamak est le principal

systéme de fusion étudié mmﬁ:m solenoide central

dans le Monde en wue de bobines de champ peloidal

pf'odu.l're de /'énef'.g/'e.' /'Ma/'s ! *‘ boblos i chin erola =
certains groupes scientifigues 2
explorent dautres principes : _ couverture tritigene

pour atteindre les conditions

récupération de la chaleur

de fusion. Ainsi, @ IInstitut % predulte dans la couverture

Max Planck de physigue des

plasmas (Garching, {
Allemagne) lemontage dun
Stelleratorbaptisé W7X a
Eté achevé en 2014.Dans un

production

'ﬂmmm

stellerator, la matiére est
également confinée dans des
champs — magnétigues  en
forme dhélice, avec

lavantage par rapport au u D
tokamak de ne  pas mmbnmlh!nnrimnlm ﬂm déchels de combustion

nécessiter la présence dun
fort courant électrigue dans le plasma.

Le stellerator est donc un dispositif intrinséguement stationnaire ce qui nest pas le cas du tokamak.
En effet, dans le tokamak, leffet ‘transformateur’ ne peut maintenir le courant dans le plasma que
durant un temps limité (quelques heures dans un réacteur) et pour rendre le tokamak stationnaire, i/
faut faire appel a une physigue complexe, celle de la génération non inductive de courant. Toutefois,
la forme des aimants dans un stellerator est dune trés grande complexité et leur réalisation pour un
réacteur constitue un défi technologigue plus important encore que pour un tokamak.

PRINCIPE DE FONCTIONNEMENT D’UNE USINE ELECTRIQUE A FUSION PAR CONFINEMENT
MAGNETIQUE

Le principe de fonctionnement dun réacteur électrogéne sera proche de celui dun réacteur
expérimental. Néanmoins, comme dans une centrale thermigue fonctionnant au gaz, le réacteur
de fusion devra étre alimenté en continu en combustible deutérium (D)-tritium (T) Le
deutérium est largement présent sur Terre mais ce nest pas le cas du tritium. Celui-ci sera
produit d lintérieur de la machine d partir dune « couverture tritigéne » constituée a base de
lithium (Li). Sous leffet des neutrons issus de la réaction de fusion, le lithium générera
suffisamment de tritium pour compenser celui qui aura été « brilé » par les réactions de fusion.
Un systéme de pompage et de séparation isotopigue permettra de récupérer le deutérium et /e
tritium pour les réinjecter dans /e systéme.

Le réacteur sera ensuite couplé a un circuit alimenté par un fluide caloporteur, qui transportera
la chaleur produite par la fusion jusqud un générateur de vapeur qui, a son tour, alimentera les
turbines pour produire de l€lectricité, comme c'est le cas dans les réacteurs nucléaires et les
centrales électrigues a gaz daujourdhur.

49



I.6.2.2 La fission nucléaire:
I.6.2.2.1 Réaction en chaine

Définition: La fission est une réaction nucléaire provoquée, au cours de laquelle
un noyau lourd "fissible" donne naissance a deux noyaux plus légers.

L, oS
= S
R, St Neutron
- iy -
. 3!‘\. 'l:"‘n
Neutron ~ pasee e pry P
oyau 3 = $I2,
e Noyau fils e S < el »
Fissile ” S
D s A

‘
3¢

-

Schéma I.6.13 : Réaction nucléaire en chaine
La fission nucléaire

Exemple de I'Uranium 235

236[) ,'/"

Schéma I.6.14 : Fission de l'uranium

Exemple de Bore 11

@
1n

o

Schéma I.6.15 : Fission du bore
Possibilités de désintégration de l'uranium (235)
n + B,y ——>  .Sp o+ 10X 21n
n + B0 — L kr o+ ¥2.,Ba+ 3 1n

lon + 23592U _— 9437Rb + 14155CS+ lon
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I.6.2.2.2 Loi de décroissance de la radioactivité
Enoncé: Loi de décroissance radioactive

« Le nombre de noyaux radioactifs N (1) présents a la date (temps) t dans un
échantillon est donné par la loi de décroissance radioactive ».

N(t)=Nge *

- No représente le nombre de noyaux radioactifs initialement présents.
- ALongueur d'onde : Cte radioactive
- tle temps

Relation entre t: et A:

- Autemps t:
N('|')=Noe-’vr
- Au temps t + ti

_ Attty )
N(t ik t1/2) = Npe 2

En conséquence

NG+ t12)/ N(D]=[Noe™™ "9/ Nge ]

e MMzt = ty2= (Ln2)/A

I.6.2.2.3 La demi-vie: Définition

Pour un type de noyaux radioactifs, la demi-vie « t; » est la durée au bout de

laquelle la moitié des noyaux radioactifs initialement présent dans I'échantillon
se sont désintégrés

I.6.2.2.3 La demi-vie: Définition

Pour un type de noyaux radioactifs, la demi-vie « t; » est la durée au bout de
laquelle la moitié des noyaux radioactifs initialement présent dans I'échantillon
se sont désintégrés.

Schéma I.6.16 : Notion de demi vie
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I.6.2.2.4 La constante radioactive
Chaque nucléide radioactif est caractérisé par une constante radioactive A, qui
est la probabilité de désintégration d'un noyau par unité de temps.

Elle s'exprime en s .

La constante A ne dépend que du nucléide.

Elle est indépendante du temps, des conditions physiques et chimiques.

Pendant la durée At, la probabilité pour qu'un noyau se désintegre est A . At

I.6.2.2.5 Relation entre t+ et A
- Au temps 1

N(T):Noe_“

- Au femps (T + t3):
N(t + t1yz)=Noe "9
En conséquence
IN( + t12)/ N(1)]

[Noe-A(T + 1’%)/ Noe—AT]

-AT -1
e "= = Tty

(Ln2)/2

I.6.2.2.6 Courbe de décroissance et constante de temps
Décroissance radioactive de l'isotope Carbone 14
A nombre d'atomes

radioactifs 14C No : concentration initiale du
radiogéne (isotope pére)

No Lo et e isotope pére instable 4C
eccsces ® isotope fils stable 12C
I —

courbe exponentielle décroissante

ecoe\
e0eo |
ee0®
o0 ® |
No ocee | 2
=] N eeoe e\
= oeoe® |\
o0 O | S
eee o | © e e o\
. OO0 @ | o0e® \
No .OOO'V,-" o0oe®®
o . o000 ® |
4 et " ©00 O |
F \ o000/
s .
(8] v - - - -
(o] S 600 11 200 22 400 44 800 temps
% de noyaux T 2T 3T aT (années)
radioactifs : 100 S0 25 12,5 6,5

Schéma I.6.17 : Courbe de décroissance radioactivité

52



I.6.2.2.7 Activité radioactive dun échantillon
L'activité A(+) d'un échantillon radioactif & la date t est le nombre de
désintégrations par seconde de cet échantillon.

- L'unité d'activité est le Becquerel Bq en hommage a Henri Becquerel.
1 Bq = 1 désintégration par seconde.

- Sil'on considére quentre t et t + At, le nombre de noyaux radioactif a diminué
de AN,

L'activité moyenne est donnée par la relation :

Silonpose Ag=A.Ng => A(t)= Age™*'

A= v _ AN(t
=2 = AN

I.6.2.3 Les différents types de réaction nucléaire

Alpha
T
-y, /l
"= o Gamma
Boersa, > A
Iy \'
Uranium 238
l MHMeutron
‘ Proton
. Beta

Schéma I.6.18 : Différentes désintégration
Dans la fission nucléaire il y a 3 types de « réaction nucléaire »

» La désintégration alpha (a)entrdine |'émission d'un rayonnement a. L'atome
perd des protons et des neutrons. Il y aémissiond'un noyau d'hélium. Les
périodes des désintégrations a sont souvent longues.

» La désintégration béta (p) entrdine |'émission d'un rayonnement p. Les
périodes radioactives des désintégrations p sont plus courtes, parfois méme
trés courtes.

= Le rayonnement gamma (v) correspond a |'émission
de photons énergétiques.
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I.6.2.3.1 Noyau lourd
il sera radioactif a

X —  4¥Y + He

. e o P iH
Radioactivité ou émission Alfa 2 e

A4
D 4 S 22Y

Moyau fils

Exemple :
210 206 4

I.6.2.3.2 Nucléide avec excés de neutrons Radioactivité p
72X — Y+ 3B
Exemple :
e N+ 98
I.6.2.3.3 Nucléide avec excés de proton Radioactivité p’
72X — z-¥  + +2|3+
Exemple :
o — N+ %
I.6.2.3.4 Nucléide excité Radioactivitéy
ax- — X + vy
I.6.2.4 Les Lois de conservation dans la réaction nucléaire:
Loi de Soddy

Toutes les réactions nucléaires vérifient les lois de conservation suivantes :
- Conservation de la charge électrique.

- Conservation du nombre total de nucléons.
- Conservation de la quantité de mouvement.

- Conservation de I'énergie.

54



La loi de Soddy s'énonce ainsi :
Conservation du nombre de masse A :

«Lors d'une transformation nucléaire, il y a conservation de la charge
électrique et du nombre de masse A »

Al e Az == AS

Conservation de la charge électrique :

le nombre de protons ne se conserve pas forcément (exemple : radioactivité béta).

Zl — zz —+ Z3

Conséquence : On peut déduire de la loi de Soddy: la formule générale
d'une désintégration

A A—A A
zX z-2¥ + Z/P
Radioactivité Particuleémise Equation de Sody
2+ A A-4 4
Alfa a He ZX . 95K+ SHe
DésintégrationBéta te* A A 0+
ésintég 1 EX <» 22F 4 28
[5 noyau pére — noyvau fils + positron
DésintégrationBéta te” A A -t
‘ 9 X —> 25Y + _|PB
b noyau pére — noyaw fils + électron -
Désintégration Y 72X — X"+ y
Gamma y

Exemples : la radioactivité

Cas d'une désintégration a.

226 222 <
.., ., Ra— Rn+-He
La réaction étudiée est 58 =6 2
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Données : mra= 225,9771 u Mrn = 221,9704 u Mue = 4,0015 u
1u=9315 MeV/c?

Calcul de Am = m réactifs = M procuits = 225,9771 - (221,9704 + 4,0015) = 5,200 x 10°
Su

La conversion appropriée est 1 u = 9315 MeV/c?

On applique la relation d'équivalence £ = Am ¢ alors £= 5,200 x 1072 x 9315 =
4,84 MeV

Exemple pour la fission

235

., U+ln->22s8r+"%e +2n
La réaction étudiée est : 92 0 38 54 0

Données : A (?3°V) = 1784 MeV A (°*sr) = 808 MeV A (M*Xe) = 1161 MeV
Calcul direct de |'énergie libérée :

£ = A (libération d'énergie) - & (apport d'énergie)
E=[A (*sr)+ 8 (*Xe) ]- A (3°V) = (808 + 1161) - 1784 = 185 MeV

Exemple pour la fusion.

TH+H —>IHe+ . n
La réaction étudiée est :

Données :

Réactifs  m(H) = 5,0074 x 10 kg m( ?H) = 3,3437 x 10 kg
Produits m(*He) = 6,6447 x 10%"kg m(n) = 1,6750 x 10%'kg

Calcul de Am

Am = Megactis - Mproduits

Am= (5,0074 x 10?7+ 3,3437 x 10%7) - (6,6447 x 10+ 16750 x 10%)
Am = 3,1400 x 10 kg

- On applique la relation d'équivalence : E=Am &
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F=3,1400 x 10%° x (3,0 x 10%)? = 2,8260 x 1012 J

E=2,8260x 107 /1,602 10" = 17,6 Mev
I6.2.5 énerg/’e libérée par une réaction nucléaire

L'énergie libérée par une réaction nucléaire correspond a la diminution de la
masse totale du systeme. Cette perte de masse AM est : AM = (masse totale
avant réaction) - (masse totale aprés réaction) = mav - map

D'apres la relation d'Einstein, I'énergie correspondante est égale a :
E = AM.C?= (mav - map).C%.
Cette énergie est libérée sous forme :

- d'énergie cinétique communiquée aux particules créées ;

- d'énergie de rayonnement y (rayonnement électromagnétique de trés grande
fréquence et donc de grande énergie).

Repérage 6.1
Radioactivité

a) Donner l'expression de la loi de décroissance radioactive d'un nucléide en
précisant la signification de tous les termes.

b) En déduire I'expression du temps de demi-vie t/a.
On considére un échantillon contenant initialement No noyaux de polonium 24Po

La constante de décroissance radioactive A du polonium 210 est :A =
58x10° 857!,

¢) Calculer son temps de demi-vie t1,> en seconde et en jour.

d) Combien reste-t-il de noyaux radioactifs aux instants ti2, 2 t1/2, 3 t12?
Donner l'allure de la courbe de décroissance

a)- Donner I'expression de la loi de décroissance radioactive d'un nucléide en
précisant la signification de tous les termes.

- Loi de décroissance radioactive.
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Le nombre de noyaux radioactifs N (t) présents a la date t dans un
échantillon est donné par la loi de décroissance radioactive.

N(#)=Noe~ At
No représente le nombre de noyaux radioactifs présents a la date to = O

N(t) représente le nombre de noyaux radioactifs présents a la date t

A est la constante de désintégration radioactive s .

Chaque nucléide radioactif est caractérisé par une constante de
désintégration radioactive A, qui est la probabilité de désintégration d'un
noyau par unité de temps.

Elle s'exprime ens .
La constante A ne dépend que du nucléide.

Elle est indépendante du temps, des conditions physiques et chimiques.

a) Donner l'expression de la loi de décroissance radioactive d'un nucléide en

précisant la signification de tous les termes.

Loi de décroissance radioactive.

Le nombre de noyaux radioactifs N (f) présents a la date t dans un
échantillon est donné par la loi de décroissance radioactive

N{#)=Noe ™'

No représente le nombre de noyaux radioactifs présents a la date to = O
N(t) représente le nombre de noyaux radioactifs présents a la date t

1

A est la constante de désintégration radioactive s ™.

Chaque nucléide radioactif est caractérisé par une constante de
désintégrationradioactive A, qui est la probabilité de désintégration d'un
noyau par unité de temps.

Elle s'exprime en s .

La constante A ne dépend que du nucléide.

Elle est indépendante du temps, des conditions physiques et chimiques.

b) En déduire I'expression du temps de demi-vie t2.
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- Temps de demi-vie ty/2.

- Pour un type de noyaux radioactifs, la demi-vie ti/, est la durée au bout de
laquelle la moitié des noyaux radioactifs initialement présent dans
I'échantillon se sont désintégrés.

- Relation entre t1, et A:

- Autempst: N(#)=Noe '

- Autempst+ty2: N(+ + t12)=Noe * 1172
- En conséquence :

N(t+t,,,) Njye *trtuz) 4
N(t) = N,e M T2

e—lituzj

2

ti, 2 =

- La demi-vie n'a qu'une valeur statistique.

- Elle indique qu'un noyau radioactif a une chance sur deux de disparditre au
bout d'une demi-vie.

- On considere un échantillon contenant initialement No noyaux de polonium

239Po.

- La constante de décroissance radioactive A du polonium 210 est :
- A=58x10"%s"",
Calculer son temps de demi-vie t1,> en seconde et en jour.

- Temps de demi-vie t1/2:

In2

L = o

In=
(s.2>=107)
t, o ~1195=10" =
T, o =138

LW
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d) Combien reste-t-il de noyaux radioactifs aux instants t1/2, 2 t1/2, 3t1/2?
Donner l'allure de la courbe de décroissance.

- Nombre de noyaux radioactifs aux différentes dates.

Représentation graphique :

N = Nye )

NDZ‘J ........ I ......... HE e e e

. ! : to Mg .
- N, [

. : : tuz — :
e Lscomaomad 2 e

T : N, N .

. ! ' 2tus —_=— :
| I S R 22 4| remeeeneee

: Ny N;
m ........ ﬂ ........ JI .......... 3tz 2—3=? : ..........
Nn- ......... , ...... . , .......... .......... .......... ..........
&. ......... T —— JI ......... ﬂ ..... _-_-II-. ........ R
2 A L | R
W 2t 34, n i,

Schéma I.6.19 : Décroissance radiographique
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I.7 Configuration électronique des atomes

N

On appelle configuration électronique d'un atome a I'état fondamental, la
répartition des électrons de l'atome sur les niveaux d'énergie (orbitales
atomiques) obtenu en appliquant les principes et regles de construction de
I'atome.

I.7.1 . Atome de BOHR

I.7.1.1 Le modéle atomique simplifié

Pour représenter le modeéle atomique simplifié, il faut représenter les trois
particules atomiques de I'atome a leur position respective et en respectant le
nombre de chacune des particules.

Le nombre de protons est déterminé par le numéro atomique (Z) de |'atome a
représenter.

Le nombre d'électrons, dans un atome neutre, est égal au nombre de protons. Il
est donc également équivalent au huméro atomique.

Le nombre de neutrons est calculé en déterminant la différence entre le nombre
de masse (A) et le numéro atomique (Z)

Couche
electronique
> : & /I’E;/// y - o
L - / F s oy p
oty (&
. LN .t B 4
& B n Niveau d'énergie
@ Neutrons n=1234..

® Electrons

Schéma I.7.1 : Chaque couche électronique est relative a un niveau
d'énergie
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rr,=4r

rs=9n

r,=16n

rs=25r

5 1 C/rl = e N5
n

1/ N2
Schéma I.7.2 : Rayon de Bohr

Pour représenter le modele atomique simplifié du lithium:

Le numéro atomique du lithium est 3, ce qui signifie que le lithium posséde
trois protons et trois électrons.

Le nombre de neutrons est déterminé par la formule:

Neutrons = A-Z =7 - 3 = 4. Il y a 4 neutrons dans le noyau.

e
P e = N,
Fa e w
é i { 300% \:| )
{ . 3
'\ LY o =r = & ¢
\\‘ M TP /’- //
P - -\__ . _ — /‘

Schéma I.7.3 : Atome planétaire

Si I'atome possede plusieurs d'électrons, on peut utiliser la méme technique,
mais au lieu de dessiner chacun des atomes, on indique le nombre d'électrons que
I'on trouve sur chacune des couches électroniques.

Pour représenter le modele atomique simplifié du Brome:

Le numéro atomique Z du brome est 35, ce qui signifie que le brome posséde 35
protons et 35 électrons. Le nombre de neutrons est déterminé par la formule:

Neutrons = Z - A = 80 - 35 = 45 Neutrons = Z-A = 80 - 35 = 45. Il y aura 45

neutrons dans le noyau.
TDIDIDID
325 p*
2 e 8 e 18 7 e

Schéma I.7.4 : Les couches électroniques : remplissage
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I.7.1.2 Conséquences de la quantification : les Postulats de Bohr

Le premier postulat suppose qu'il existe des orbites circulaires stables
(stationnaires) pour les électrons,

Deuxieme postulat: postulat des orbites

Sans émission de rayonnement, les électrons ne peuvent graviter autour du hoyau
que sur certaines orbites permises. Celles-ci sont déterminées par la condition

de quantification suivante :
h

MVTy =N
n = nombre quantique principal, entier
m = masse de |'électron
rn = rayon de l'orbite de I'électron autour du noyau
V= vitesse linéaire de |'électron sur son orbite
h = constante de Planck
Postulat 3 : des émissions et absorptions d'énergie
A chaque orbite permise correspond un niveau énergétique déterminé. Les

transitions électroniques d'une orbite vers une autre se font par sauts
(Quantium) et sont accompagnées de I'émission ou de l'absorption d'un photon
d'énergie :

Ef — Ei = hv
Avec :
Ei= énergie correspondant a l'orbite de départ
E¢= énergie correspondant a l'orbite d'arrivée

f = fréquence du rayonnement émis ou absorbé

Les rayons des différentes couches K, L, M, ..., sont proportionnels au carré du
nombre n quantique principal.

Tableau des énergies des premiers états énergétiques de I'atome H en (Le rayon
de Bohr : r, = r1n?

Eq

Energie de la couche : E, = —
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Couche N RayonA EnergieseV
K 1 0,0529 -13,6
L 2 0,2116 -3,40
M 3 0,4761 -151
N 4 0,8467 -0,85

I.7.2 Nombres quantiques

I.7.2.1 Fonction mathématique et probabilité de présence de I'électron
L'électron gravite autour du noyau a une distance r du noyau. Les coordonnées
radiales sont gérées par une fonction associée, dite fonction d'onde, notée :
¥Yr(n),6,o))].

dr

¥(r,0,2) =R(r)P(6) F(P)
-~ | AN
f(n) fa f@)

Schéma I.7.5 : L'orbitale sphérique

Les nombres quantiques sont définis de la fagon suivante :

N, nombre quantique principal, est un entier strictement positif : n=1, 2, 3, 4, ...

n défini la taille et I'énergie de l'orbitale.

/, nombre quantique secondaire ou azimutal (qui défini ou mesure des angles),
est un entier positif qui ne peut prendre que des valeurs strictement inférieures
an

0</ ¢<n-1.
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défini une sous-couche d'énergie et caractérise la géométrie de l'orbitale.

m,nombre quantique magnétique, peut prendre que les valeurs entiéres
comprises entre -/ et +/:
-l <« m< +/

Pour une valeur de Mdonnée, il y a donc (2/+1) valeurs de m possibles. mtraduit
I'orientation de ces orbitales.

Pour chaque jeu de paramétres n, /, m, on a une solution a I'équation de
Schrodinger, donc une fonction d'onde (une orbitale) y n,/m), et une valeur
propre de I'énergie £

Remargue : Plutot que de désigner une orbitale par la triplet (n, /, m), 'usage veut
qu'on utilise les notations s, p, d, £, g, A, ..., précédées du nombre quantique
principal n. Ces lettres correspondent donc aux différentes valeurs de /

Le tableau ci-dessous présente les premieres fonctions d'onde.

Tableau réecapitulatif

désignation et nb maxid'e
n I m inb) d 'OA couche | parcotiche
(sous-couches) ( ',”_'-' )
1 0 0 s (1) K 2
2 |0 0 2s (1) L 8
1 -1.0,+1 2p (3)
3 0 0 3s (1)
! -1.0.+1 3p 3) M 18
2 =2, -1, 0, +1+2 3d (5)
4 0 0 4s (D
1 -1,0,+1 p 3
N 32
2 =2, =1,0, +1+2 4d (5)
3| =3.-2.-1,0 +142, 43 o (7)
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Représentation en cases uantiques ( accolées)

| 0 i ? a

ms= n 10 21041472 =3-2-10+1 +7 +}

a1 | [
w2 | 0 D
ned | ) LT LT T]

o | (LI TIOL LT L]
s p d f

I.7.2.1.1 Le nombre quantigue principal <« n »

Ce nombre quantique correspond dans le modele de Bohr au numéro de la couche
électronique.

C'est donc un entier n 2 1 et c'est aussi le numéro de chaque période (ligne) de la
classification des éléments (Tableau periodique).

On notera que n n'intervient que dans la composante radiale de la fonction
d'onde.

n 1 23 4 5 6 7

Niveau ou couche K

I.7.2.1.2 Nombre quantigue secondaire : |

Appelé aussi hombre quantique azimutal, il se définit par rapport a n : | est un
nombre entier positif qui peut prendre les valeurs comprises enOet (n-1):

(n-1)212>0

Pour n=1 = [=0,

Pour n=2 = I=0 et I=1 (2solutions)

Pour n=3 = =0 ; 1I=1 et =2 (3 Solutions)
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A chaque valeur de | correspond une "orbitale atomique", Cette orbitale atomique
porte un nom :

I 0 1 2 3 4
Orbitale atomique s p d f g

Ou

Sous couche

I.7.2.1.3 Nombre quantigue magnétigue : m

Il se définit par rapport a | : m est un nombre entier qui peut prendre (2. + 1)
valeurs encadrées enl et - | :

+l2mz2 -|

Pour |=0:m=0,

Pourl=1:m=-loum=0o0um=1,
Pourl=2:m=-2oum=-loum=0oum=1oum=2,

etc.

A chaque valeur de (n, |, m) correspond une orbitale atomique (O.A):

n 1 2 3
| o o1 1 1 o1 1 1 72 2 2 2 2

m O o1 o0 -1 01 0 -12 1 0 -1 -2

O.A. 1s 25 2px |2p; 2py |3s 3px 3Pz |3py 3dx2-y2 | 3dzx | 3dz2 |3dyz 3dxy

7.2.1.4 Nombre quantigue magnétigue de spin: s

Sa valeur pour |'électron est s = 1/2. Le moment cinétique de spin ms peut
prendre deux valeurs :ms = +1/2 ; mg = -1/2

Schéma I.7.6 : Spin de |'électron
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Sims = 1/2, on a coutume de représenter |'électron par une fléche verticale
orientée vers le haut : 1.

Sims = -1/2, I'électron est représenté par une fleche verticale orientée vers le
bas: |

I.7.2.1.5 Représentation des orbitales atomiques
Couche électronique n = 1

Les orbitales 1s sont caractérisées par n = 1, d'ot € = Oet m = 0. La
fonction d'onde est :

¥n,|,m= ¥1,0,0

£ =136V
s @

0 pm S0
Schéma I.7.7 : Orbitale atomique 1S

Couche électronique n = 2

L'orbitales 2s sont caractérisées parn = 2, d'oi € = Oet m = 0. La
fonction d'onde est :

Wn,lI,m=%2,0,0

28

Schéma I.7.8 : Orbitale atomique 2S5
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Les orbitales 2P sont caractérisées par :

n=2,dotuf=1et m = 0. La fonction d'onde est :

Yn,I,m=¥2,10 = Pz

n=2,dotf=1et m= -1. La fonction d'onde est :
Yn,I,m=¥2,1,-1 = Px

n=2,dotu?=1et m =+ 1. La fonction d'onde est :

Wn,I,m= ¥2,1,+1 = Py

py)

\yx y

Plan
nodal

Schéma I.7.9 : Orbitale atomique Pi

Couche électronique n = 3

L'orbitales 3s sont caractérisées par n = 3, d'ou £ = Oet
fonction d'onde est :

Yn,l,m= ¥3,0,0
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average radius

0 50 100 py 150

1 : y
1pm=10" ¢m E29="0.016 eV

Schéma I.7.10 : Orbitale atomique 35S
Les orbitales 3P sont caractérisées par :
n=3,dou?=1et m

Yn,I,m=¥3,1,0 = Pz

0. La fonction d'onde est :

n=3,dotu?f=1et m=-1. La fonction d'onde est :

Yn,I,m=¥3,1,-1 = Px

n=3,dou?=1et m

Wn,I,m= ¥3,1,+1 = Py

+ 1. La fonction d'onde est :

Schéma I.7.11: Les orbitalesp ont £ =1et m=-1, 0, +1

Les orbitales 3d sont caractérisées par :
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n=3,dotu?=2et m=- 2. La fonction d'onde est :
Yn,I,m= ¥3,2,-2
n=3,dotf=2et m
Wn,|,m= ¥3,2,-1
n=3,douf=2et m
Wn,l,m= ¥3,2,0
n=3,dotu?=2et m
Wn,l,m= ¥3,2,1
n=3,dotf=2et m
¥n,l,m= ¥3,2,2

- 1. La fonction d'onde est :

0. La fonction d'onde est :

1. La fonction d'onde est :

2. La fonction d'onde est :

Z|_ M
"
—x- Mo—  —- K-
—HT
o o
v 1
[ L= T
| 1“ 1<
- W - -
H- H- H-
= = =

Schéma I.7.12: Les 5 Orbitales atomiques d

Représentation des nuages de probabilité de présence de I'électron

Nodes

Node

1s 2s 3s
(a) Electron probability

1s
(b) Contour probability
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2s
3s

Distance from nucleus (r)

(c) Radial probability

Electron probability (W2r?)

Schéma I.7.13:Représentationdes nuagesdeprobabilitédeprésencedel'électron

Pour un atome de nombre de charge Z

ry E,
rh, = 7.n2En = ﬁ Z?

no|= 1 2 3 4 5 6 7
o |= 1 4 9 16 25 36 49
n(0,528)A | 0,528 | 2,11 | 475 | 840 | 1328 | 19,0 | 2587
E, |=-136/meV | -136 | -34 | -15 | -085 | -054 | -0,37 | -0.27

=t
Il

Z
)
wr Y
Obitale S 4
"ds‘\x
4 4 4
i i i
' ! v/
Orbitales P P
N, T W\, 7 A
p, * p * p X
2 2 2 2 2
[} [} A ) )
\ LA > L LA & v/ v/
Orbitales d J‘ : g w J ‘
R ..“‘ R Ny T S T
2 2 2 F4 2 z 2
' i ! A i A i
fi ke v y_ v b 2 ( :’,y N LR 1,1 v’
N . g,)‘) At
Orbitales f it € = 85 o, £
-« ) - Y, A .’l A ' - of - - ' ‘l AN
{0 [ X f, * f X f £, %
3 3 ' ) 2 3

Schéma I.7.14: Orbitales atomiques
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s(f=0) p(l=1) dif=1) f(f=3)
m=l m=0 m=dl  w=0  m=d m=l  m=0 m=il m=2] m=14}

§ 2 BBy dzz dxz dyz dxy dxz-yz fz3 fxzz fyzz fxyz fz(xz-yz) fxfxz-iyz) fyfsz-yz}

-

n=1

o 3“.

200$82un

SR LIRS R LLER S X RN
SURHUIUTE 3 3 {010 I
Sl I L R R

Schéma I.7.14: Orbitales atomiques

=3

I.7.3 Configuration électronique de I'‘atome

I.7.3.1 Couches principales

Chaque valeur du nombre quantique principal n définit une couche électronique,
de sorte que tous les électrons possédant le méme nombre n appartiennent a la
méme couche. Chaque couche est désignée par une lettre
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.
- .
-
~ H\. \l‘
LN
1
1 1
;] h Couche W
- N s
- - IJ /
p
-
-
P

Couche K

Clouche 1.
Couche MW

Schéma I.7.15: Nomenclature des couches électroniques

I.7.3.2 Sous couches

n=1 15

n=2 25 2P

=3 35 3P 3d

n=4 45 4p 4Ad af
=5 55 5P 5d 5f &g
=6 5 &6FP &d &f &g
n="7 75 TP M Tt Tz

Chaque valeur du nombre quantique azimutal « |» définit une sous-couche

électronique.Ces sous-couches sont appelées orbitales atomiques et sont

également désignées par des lettres

I.7.3.3 Les Principes de remplissage

I.7.3.3.1 Principe d'exclusion de Pauli

Deux électrons dune méme Orbitale atomigue ont des nombres de spin différents

ou Remarquons que deux électrons appariés sont forcément de spin contraire.

Représentation symbolique des OA et des électrons

Chaque OA est représentée par :

%

Niveau d'énergie Case quantique
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N 27

Niveau d'énergie avec deux électrorCase quantique avec deux électror

7 4

Case quantique avec un électrorNiveau d'énergie avec un électror

o

Case quantique avec un électrons Niveau d'énergie avec un électror

Schéma I.7.16 :Représentation symbolique des OA

I.7.3.3.2 La régle de Klechkowski
(Ordre de remplissage des orbitales atomiques)

La régle de Klechkowski permet de retrouver facilement I'ordre de remplissage
des orbitales. Il suffit de tracer le tableau suivant :

| Couche Ko P

e
Couche-Mo

 CoucheNo, A ar
Couche-Ox= 5f

Le remplissage des sous couches se fait dans l'ordre de (n + I) croissant. Si, pour
deux sous couches, cette somme est la méme, celle qui a la plus petite valeur de
n se remplit la premiere.

Exemple : Pour l'orbitale 2p ; (n + 1) = 2 + 1= 3 Pour l'orbitale 3s ; (n + 1) = 3
+ 0 = 3 Dans ce cas, l'orbitale 2p se remplit avant l'orbitale 3s.
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L'ordre de remplissage en fonction de I'énergie croissante: 1s 2s 2p 3s 3p 4s
3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s........ La regle de Klechkowski est aussi appelée «
regles des diagonales » : 'ordre de remplissage est celui qu'indiquent les fléeches
en commengant par le haut.

Méthode des cases quantiques

Cette technique consiste a représenter les orbitales d'une méme couche par des
cases regroupées par types d'orbitales (1 case pour |'orbitale s, 3 cases pour les
orbitales p, 5 cases pour les orbitales d, ..

Exemple :

Couche K pour laquelle il existe les orbitales 1s,

[]

1s

Couche L pour laquelle il existe les orbitales 2s, 2p.

[]

2s 2p

Couche M pour laquelle il existe les orbitales 3s, 3p et 3d.

]

3s 3p 3d

Les électrons sont représentés par des fléeches (vers le haut ou vers le bas
suivant leur valeur de spin +1/2 ou -1/2).

Un électron seul dans une orbitale est appelé électron célibataire tandis que
lorsque deux électrons sont contenus dans une méme orbitale, on parle
d'électrons appariés, de paire électronique ou encore de doublet.

I.7.3.3.3 La régle de Hund

Les électrons se placent d'abord a raison de 1 par orbitale de méme type et ne
s'associent en doublet que s'ils sont plus nombreux que le nombre d'orbitales.
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Structure électronique: Atome de Carbone Z =

. "y AT
Y W AKX

2
1s 2s° 2 p?

N

Reéegles de Hund

ST [FTFT

Premiére régle:

1l fautrt utiliser le plus grand Nnombre possible
cd’'orbitales dans une sous-couche.

H\\/t(l N
SR

Seconde reéegle :

1l faur que les arrangements comportent le plus grand

nombre de spins paralléles.

I.7.3.3.4 Regle de stabilité

Les électrons occupent les niveaux d'énergie les plus bas.

Résumons-nous : Les régles de remplissage électronique

Orbitales électroniques

seus-conches

: s P $ p d spdf
N\ \
i [ R
& %“[—T], \ 2 1 W
noyau 1 orbitale _2 N-ﬂ m
[ |
5
/ j B
n=1 n=2 n=3 n=4
couche 3 couche 4

couche 1 couche 2

Schéma I.7.17: Les regles de remplissage électronique
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- Regle de stabilité : les électrons occupent les niveaux d'énergie les plus bas.

- Regle de Pauli : principe d'exclusion : Deux électrons d'un méme atome he
peuvent pas avoir leurs quatre nombres quantiques tous identiques. Autrement
dit, dans une case quantique, les électrons doivent avoir des spins anti paralleles.

- Regle 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 l'ordre
de (n + I) croissant. Si, pour deux sous couches, cette somme est la méme, celle
qui a la plus petite valeur de n se remplit la premiere.

Exemple : Pour l'orbitale 2p ; (n+ 1) = 2 + 1= 3 Pour l'orbitale 3s ; (n + 1)=3+0 = 3
Dans ce cas, l'orbitale 2p se remplit avant l'orbitale 3s.

L'ordre de remplissage en fonction de I'énergie croissante: 1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d
4p 5s 4d Bp 6s 4f 5d 6p 7s...... La regle de Klechkowski est aussi appelée «
regles des diagonales » : I'ordre de remplissage est celui qu'indiquent les fléeches
en commengant par le haut.

energie croissante

4
3d

4s

3p

3s

2p

2s

15

Schéma I.7.18: Schéma énergétique
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I.7.3.4 Application et cas d'exceptions

I| existe cependant 2 exceptions a cette régle : le Cr et le Cu. En effet, ceux-
ci acquierent une énergie électronique plus basse si leur orbitale 3d est remplie
entierement ou a moitié.

Cr (Z = 24) : la régledonne 1s® 2s? 2p° 3s® 3p°® 4s® 3d*

or il est plus stable d'avoir 1s® 2s® 2p® 3s® 3p® 4s' 3d°

Cu (Z = 29) : la régledonne 1s® 2s® 2p® 3s® 3p° 4s 3d°

or il est plus stable d'avoir 1s® 2s® 2p® 3s? 3p°® 4s' 3d™°
Cu: [Ar] 4s' 3d"

Au lieu de:

Cu : 1s® 2s% 2p® 3s® 3p° 4s' 3d"°

Les exceptions a la régle de Klechkowski sont listées dans le tableau suivant, ou
les distributions d'électrons irréguliéres sont indiquées en gras :

Elément chimique Famille Configuration électronique

24 | Cr | Chrome Métal de transition | [Ar] 4s’ 3d°
28 | Ni | Nickel Métal de transition | [Ar] 4s® 3d° ( * )
29 | Cu | Cuivre Métal de transition | [Ar] 4s' 3d'°

41 | Nb | Niobium Métal de transition | [Kr] Bs' 4d*

42 | Mo | Molybdéne

Métal de transition | [Kr] Bs' 4d°

44 | Ru | Ruthénium | Métal de transition | [Kr] Bs' 4d”
45 | Rh | Rhodium Métal de transition | [Kr] 5s' 4d®
46 | Pd | Palladium Métal de transition | [Kr] 4d'°

47 | Ag | Argent Métal de transition | [Kr] Bs' 4d'°

57 |La | Lanthane Lanthanide [Xe] 6s® 5d'
58 | Ce | Cérium Lanthanide [Xe] 6s? 4f' 5d'
64 | 6d | Gadolinium | Lanthanide [Xe] 6s® 4f" 5d'
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78 | Pt |Platine Métal de transition | [Xe] 6s' 4f'* 5d°

79 |Au | Or Métal de transition | [Xe] 6s' 4f'* 5d'°
89 | Ac | Actinium Actinide [Rn] 7s? 6d*

90 | Th | Thorium Actinide [Rn] 7s? 6d?

91 |Pa |Protactinium | Actinide [Rn] 7s? 5f% 6d’

92 |U |Uranium Actinide [Rn] 7s® 5f° 6d’

96 | Cm | Curium Actinide [Rn] 7s® 5f7 6d’

103 |Lr |Lawrencium | Actinide [Rn] 7s® 5f'* 7p’

Repérage 1 : Etablir les configurations électroniques des atomes ou ions
suivants puis décrire leur couche de valence. On supposera qu'ils suivent tous la
regle de Klechkowski. (Entre parentheses Valeur de Z)

Na(11) - K(19) - Ca®*(20) - Sr(38) - V(23) - Fe*'(26) - Pb(82) - Co**(27) - Br(35) -
S%°(16) - AIF*(13) - Cs(55)
Régle de Klechkowski:

A quelques exceptions pres, le remplissage des couches et des sous-couches se fait
dans l'ordre des valeurs de (n + I) croissant. Si plusieurs combinaisons possibles
conduisent a la méme valeur, on choisit celle possédant la plus petite valeur de n.

Soit la représentation mnémotechnique suivante :

£=0 £=1 £=2 £=3
2e 6e 10e 14de

72=0 K [He] Z=2
n=1 L [Ne] Z=10
=2 ™M [Ar] Z=18
=3 N [Kr] Z=36
n=4 © [Xe] Z=54
n=5 P [Rn] Z=86
=6 Q

Schéma I.7.19: Remplissage électronique

Na(11) : 1s? 2s? 2p® 3s' ou (Ne) 3s' ou K? L& M!
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K(19) : 1s? 25? 2p°® 3s% 3p° 4s’ ou (Ar) 4s’ ou K% L8 ME N!

Ca®(20) : 1s® 25 2p°® 3s% 3p° ou (Ar) 4s' ou K® L® M®

Fe?(26) : 1s? 25 2p°® 3s% 3p® 3d°® 4s° ou (Ar) 3d® 45 ou K? LB MM N?
Pb(82) : 1s® 25% 2p° 35 3p° 3d'° 4s” 4p° 4d'% 4f'* Bs® 5p® 5d™° 6s°

Sr(38): 1s® 2s” 2p°® 3s% 3p°® 3d"? 45 4p° 5s® ou (Kr) 5s® ou K? L® M8 N8 O?
V(23) : 1s? 25% 2p°® 3s® 3p® 3d> 4s” ou (Ar) 3d> 4s” ou K* LB MM N?

Ou (Xe) 4" 5d™°6s% 6p® ou K2 L& M8 N2 08 p*

Co®'(27) : 1s® 25® 2p° 3s® 3p® 3d° ou (Ar) 3d® ou K® LB m™

Br(35) : 1s® 2s% 2p® 3s® 3p® 3d'° 4s” 4p° ou (Ar) 3d®4s” 4p°>  ou KZ L® MB N’
5%(16) : 1s% 2s% 2p°® 3s% 3p° ou (Ar) ou K* L& M®

AI¥*(13) 1s% 25% 2p® ou (Ne) ou K L8

Cs(55) : 1s? 25° 2p°® 3s? 3p® 3d'° 45% 4p°® 4d'° Bs?5p® 6s' ou (Xe) 6s'

ou KZ L% M8 N8 08 P!
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I.8 Classification periodique des éléments chimiques

Le tableau périodique des éléments est un répertoire organisé de tous les
¢léments chimiques, ordonnés par numéro atomique croissant et organisés en
fonction de leur configuration électronique et de leurs propriétés chimiques.

La classification utilisée aujourd'hui a été congue par le russe Dimitri Ivanovich
Mendeleiev. Premiérement, les éléments sont classés selon leur numéro
atomique. On a donné le numéro 1 a I'atome qui a un proton, le numéro 2 a I'atome
qui a deux protons et ainsi de suite.

— -
colonnes
périodes
J
| == - }
| H nombre de masse ——» 4 symbole de Iélément  He

hydrogéne de ”SO[OPC le plus | X { “hélium

L abondant | Z ‘ » )
Tow | 9 /" mom | fai . I 12 14 16 19 0 ‘
) ‘Ll ; Be nombre de charge 1 ‘ masse’mo aire alomlqlue B C N \0 F i Ne ‘
. | 1 5 5 [} ] 9 |
lithium | béryllium (OU numéro ﬂtomlque) | M de lélemem (g ¥ mOI ) bore carbone anole oxygene fluor néon
69 00 L 108 120 140 16,0 190 0.2
pi} U n b 3 3 B 40
.
Na Mg Al| S| P|.§S | C| A
3 |n 2 13 m 15 16 | I8
sodium | magnésium aluminium  siliciom | phosphore | soufre chlore argon
10 U3 170 AN | 30 UA| 33 109
3 40 » 4 48 " | 5 55 56 50 58 " 63 ] 0 M 5 80 9 8
K Ca S Ti 'V C Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
4 19 ] ] 2 n u % % bl » » ] A 2 B M % %
potassivm | caleium | scandium titane vanadium | chrome | manganése fer cobalt nickel cuivre nne gallim | germanium | arsenic sélénim brome krypton
A 40,1 50 79 309 50 MY 38 89 M7 633 634 0,7 26 MY 0 9 838
XﬁR N.\‘S 89 n 93 9 % 102 103 106 107 114 13 120 121 130 127 129
b . Sr
s | Rb St Y Zr Nb Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te I  Xe
rubidium | strontium yirium - zirconium | niobium | molybdene  technétium | ruthénium | rhodium | palladium | argent cadmium indium dtain antimoine tellure iode xénon
855 87,6 889 92 ny 95 %Y 1011 1029 1064 1079 124 148 18,7 1217 1276 1269 1313
13 138 180 181 184 187 192 193 195 197 A2 208 208 209 20 20 m
.
Cs Ba JHE | Ta| W /| Re| Os| Ir| Pt| Au| Hg| T [ Pb| Bi| Po| At| _Rn
6 5 ] L |7 3 " 75 %6 n il *u 80 81 () 8 $ (3 $h
cdsium baryum hafnium tantale tngsténe | rhénium - osmium indium platine or mercure  thallium plomb bismuth | polonium astate radon
1329 1373 183 1809 1839 186.2 19,2 1922 195,1 1970 2006 244 072 2090 209 20 nm
7] n_ | %1 0 - = z = 3 : = 5 5 ‘
7 K'«Fr KNRa IINKu 103 Ha Ilihsg 10 Ns 108 Hs l”“Mt II”X IIIX lllX IIJX Ile II.‘(X
franciom | radium kurtchatovium ~ hahnium | seaborgium  nicksbohrium | hassium | meitnerium |
m 260 261 262 - - - - v — - — —= -

L = Lanthanides : 574 71

139 140 141 1492 146 152 153 158 159 164 165 166 169 14 175
La| Ce| Pr{ Nd| Pm| Sm| Eo| Gd| Th( Dy Ho| Er| Tm| Yb| Lu
51 5 5 60 0l 02 0 (%] 65 6 67 o8 (4] 0 n
lanthane | cérium | praséodyme | néodyme | prométhium | samarim | europium | gadolinium | terbium | dysprosium | holmium | erbium thulium | ytterbium | Jutétium
1389 40,1 1409 1442 145 1504 1520 1572 1589 1625 1649 1673 1689 1730 1750
A= Actinides : 89 4 103
21 m bl b1} m W Pt} A U1 2y 251 254 bAlj 258 %9 260
m
U] Ac ImTh ~nPa U] 9 Np 'uPu % W.C m 97Bk 'me WES ||mFm "”Md 102 NO 103 Lr
actinium | thorium  protactinium | uranium | neptunium | plutonium | américium | curiom  berkélium | californium | einsteinium | fermium | mendelévium | nobélium | lawrencium
2 mo B 2380 w W U3 2y w | 5 257 258 5 260

Schéma I.8.1: Tableau periodique
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I.8.1 Groupes (colonnes), Périodes (ligne)
- La classification périodique comporte 18 colonnes et 7 lignes ou périodes.

- Les éléments sont classés par numéro atomique Z croissant.

- On retrouve dans la classification périodique le remplissage progressif des

couches électroniques.
- Les éléments dont les atomes ont le méme nombre d'électrons sur la couche
¢lectronique externe sont disposés dans une méme colonne et constituent

une famille.

Une famille chimique correspond a une colonne dans le tableau périodique.
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hydrogen helium
1 2
10079 40026
lithium beryllium boron carbon nitrogen OXygen fluorine on
3 4 5 6 7 8 9 10
OM! 90122 10811 1201 14007 1399 18.99%8 20,180
sodium | magnesiom aluminium silicon [ phosphorus sulfor chlorine argon
11 12 13 14 15 16 17 18
22.9% l-lv](lﬁg 26,982 28.086 30974 32065 35453 39.948
potassium calcum scandium otatium | vanadium | chromium | manganese 1ron cobalt nickel copper 7ine gallivm | gormanium | arseni¢ selenium broming krypton
19 20 20 2 bA] % 25 20 2 2 2 30 3l 2 3 34 35 36
39.098 40.078 4956 47,807 30942 31.9% 34938 55,845 38933 58,693 03,546 65.38 09723 Ae) " 1896 19904 $379%
rubidium | strontium yitrium ziconium | niobium | molybdenum | technetium | ruthenivm | thodium | palladium silver cadmium indium fin antimony | tellurium fodine xenon
3 38 39 40 41 4 43 44 45 46 47 48 49 50 51 52 3 4
§5.408 §1.62 88906 N2 92.906 95.96 (98] 101.07 10291 106.42 107.87 na 11482 H.01 121.76 12760 12690 13129
Gaesium bartum halnium tanialum fungsten thenium osmium iridtum platinum pold mercury thallium lead bismuth polonium astatine radon
55 56 /) 73 4 IN 76 7 8 9 80 81 82 83 84 8 86
13291 13733 17849 180.95 183.84 186,21 19023 19222 195.08 196,97 zoo‘sg 20438 072 208,98 1209 1210 {222}
francium fudium rutherfordium - dubnivm | scaborgium | - bohrium hassium | meitnerum [ darmstadtium | roentgenivm
87 88 104 105 106 107 108 109 110 111
[223) [226] 261) [262) 266 |264) [27) |268) [21) [2n)
lanthanum cerium  [praseody neodymivm | promethium | samarum | curopium | gadolinium | terbium dysprosium | holmivm crbium thulivm ytwerbium lutetium
57 58 59 60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 70 n
13891 140.12 14091 1424 |145) 150.36 151.9 1§7.25 15893 16250 16493 167.26 168.93 173,05 19
actinium thorium | profactinium | - wranium | neptonium | phutonium | americium curium berkelium | californium | cinsteinium | ferminm | mendelevium | nobelium | lawrencium
89 90 91 92 93 94 95 96 97 98 9 100 101 102 103
227 220 23M 23803 [237]p [244) 43 1471 [247) [251] 1252} (257 (258 (259 262




I.828Blocs S, P,det f

Bloc s

Bloc f

Schéma I.8.2 : de blocs

Remarque: Cas de I'Hélium: Bien qu'appartenant au bloc S, celui-ci est placé dans
le bloc P.

I.8.3 Les trois premiéres périodes

La premiére période est formée de I'élément hydrogene et de I'élément hélium.

- Elle correspond au remplissage de la couche K.
- Elle comprend deux éléments.

La deuxieme période est constituée de huit éléments (lithium, béryllium, bore,
carbone, azote, oxygene, fluor et néon). Elle correspond au remplissage de la
couche L.

La troisieme période commence par le sodium et le magnésium- puis continue
avec l'aluminium, le silicium, le phosphore, le soufre, le chlore et I'argon.
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Elle correspond au remplissage de la couche M. Elle est constituée de huit
¢léments chimiques.

La quatriéme période et la cinquiéme période comportent 18 éléments.

Similitude ||Les éléments sont classés selon leurs similitudes de propriétés,
de propriétés |dans 18 FAMILLES : 8 familles " a" et 10 familles " b".

Familles "a" Les familles "a" dites "principales, sont numérotées de Ia a
amilles "a
VIIIa et portent les noms repris ci-dessous.

| e

Les éléments d'une méme famille ont le méme nombre d'électrons de valence.

Le numéro de la famille correspond
au nombre d'électrons de valence.

Les élements de la famille Ia ont un électron de valence
Les élements de la famille ITa ont deux électrons de valence

Les élements de la famille IIIa ont trois électron de valence
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I.8.4 Nomenclature des colonnes
Certaines familles ont regues des noms particuliers a connaitre

l1errela

Carborydes
A/fé/lﬂs s Aol 10es
Alcalino-terrevx . S/ [uno\’e&'
HaloGenes
: E4S rqres
b LAY AV
I, s Vs Vs VI VIl o

m /Wc:./.’;t// ce trensition ﬂﬂuuﬂ l':'
[k [CafSe| i |'V [ CelMin[Fo [ Cof N Guf Zn{Gal Go[ As | Se b 8
Ro| ¢ 'Y |2 | Nofol Tc [ Ru[n Pa] Ag| Caf i [ 5o s e | 1 2
. | 8a| Laf | o W[ Rl Ol e |'o1f Auf gl [ o 81 | ol A JCH
o[

Schéma I.8.3: Nomenclature des familles (colonnes)
I.8.5Evolution des propriétés physiques dans le tableau periodique

I.8.5.1 Electronégativite

Définition : Tendance qu'a un atome a attirer les électrons dans la liaison
L'électronégativité des éléments dans le tableau périodique

Le chimiste américain L. PAULING a calculé |'électronégativité des différents
atomes. Le tableau ci-contre montre la variation de |'électronégativité des
atomes qui augmentent de gauche a droite dans les périodes et de bas en haut
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dans les familles. L'atome le plus électronégatif est donc I'atome de F (4.0) et
les atomes les moins électronégatifs sont les atomes césium et francium (0.7).

Echelle d'électronégativité : accueille

Périodicité de I'affinité électronigue

Ag/eV
Schéma 8.4: Affinité électronique
H He
tableau des
Li Be ELECTONEGATIVITES B C /N O F Ne
1 selon PAULING - | 1 | |
Na Mg Al Si P S Cl Ar

K Ca S¢c Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr

RbSr Y Zr Nb Mo 'c Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te 1 Xe

Cs Ba La Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi Po At Rn

Gy Flelh| TH2 0

B 0 W V-1 S o S S S S

14 141 144 dlus lsl;I‘ 152 157 158 162 165 167 169 173 175
m

Ce| Pr Sm|Eu | Gd| Th| Dy|Ho |[Er |Tm| Yb | Lu
58 59 6l 6l 62 63 o4 65 3 67 .3 69 hl 7
132 13 238 237 2319 243 247 w 52 154 57 158 250 260
Th| Pa| U

an U | 1 9% 9 95 i aT 9% 9 10 1 2 1n3

Schéma 8.5: Tableau Affinité électronique
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I.8.5.2 Energie d'ionisation

Définition :Le potentiel  d'ionisation ou énergie  d'ionisation d'un atome ou
d'une molécule est I'énergie qu'il faut fournir a un atome neutre pour arracher
un électron (le moins lié) a I'état gazeux.

Exemples Le tableau suivant donne les valeurs des premiéres énergies
d'ionisation des éléments en eV:

F
174

Tableau : Energie de premiére ionisation des éléments chimiques

Elle diminue quand le rayon atomique augmente et elle augmente quand le rayon
diminue.
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Schéma 8.6: évolution de I'énergie d'ionisation dans le tableau périodique

I.8.5.3 Evolution du rayon atomique

Dans une colonne du tableau périodique, quand le numéro de la période(n)
augmente, le rayon atomique croit.

Rayons atomiques

- Décroissance —
© 0 g olo|lo|o]oe ol
o o|o[oo]o]0]
croissance (/0 /0|0 0|0|0|0[0[0[0|0|B|0[00|0|0]
0 0|0/0/0|o]ojo|o|o|o/o]0feole/o]o)
OO [0/oejo]o|ojo[ojojo[0j0[R0] | |

Tableau : Comparatif des rayons atomiques

I.8.5.4 L'affinité électronique
Electronégativité L'électronégativité d'un atome traduit sa capacité a attirer le
doublet d'électrons d'une liaison dans laquelle il est engagé.

I.8.5.5 Electrons de valence et symboles de Lewis
Pour faciliter la représentation des liaisons chimiques, on utilisera donc des
symboles reprenant uniquement les électrons de valence (symboles de Lewis).

Ceux-ci sont identiques pour tous les éléments d'une méme famille verticale de
la classification périodique.

Symboles de Lewis des familles principales de la classification périodique
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1A 24 3A 4A pY: 6A 7A 34

gl . 32p S2p2 32p3 S2p4 52p5 S2p6

dii 4Bis @Bi. oCa sNa- JOn B§Ba: INGI
‘Na lMgl QAL -S.il . P e 'S ® 'C-l . "A;rl

Repérage 8.1:

Soient les atomes suivants : N (Z=7), K (Z=19), Sc (Z=21), Cr (Z=24), Mn (Z=25),
Fe (Z=26), Cu (Z=29), Zn (Z=30), Ag (Z=47), Au(Z=79)

Donner les configurations électroniques des atomes.
Schéma de LEWIS.
En déduire le nombre d'électrons de valence.

2. Situer ces atomes dans la classification périodique et les grouper si possible
par famille ou par période.

3. Le césium (Cs) appartient a la méme famille que le potassium (K) et a la méme
période que l'or (Au). Donner sa configuration électronique et son numéro
atomique.

Solution

La regle de Klechkowski la disposition spatiale Nombre d'électrons

N (7) : 1s?2s? 2p° [He]2s? 2p® |5
K (19): 1s? 2s? 2p® 3s? 3p°4s! [Ar] 4s' 1
Sc (21) 1s® 2s® 2p® 3s® 3p°4s? 3d' [Ar] 3d' 4s® |3
Cr (24) 1s? 2s° 2p° 3s? 3p®4s’ 3d° [Ar] 3d° 4s' |6
Mn (25)1s? 2s® 2p° 3s® 3p°4s? 3d° [Ar]3d® 4s® |7
Fe (26) 1s® 2s® 2p® 35°3p°4s? 3d° [Ar]3d®4s® |8
Cu (29) 1s® 2s® 2p°® 35 3p®4s’ 3d'° [Ar]3d™ 4s! |11
Zn (30) 1s? 2s% 2p® 3s® 3p®4s? 3d™ [Ar]3d™ 4s% |2
Ag (47) 1s® 2s® 2p°® 3s? 3p® 3d° 4s® 4p® 5s' 44" 11
[Kr]4d'© 5s'
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Remarque : Dans le cas du chrome Cr (Z = 24), la structure de la couche de
valence doit étre selon la régle de Klechkowski : 4s°3d* . Cette structure est
instable. La structure la plus stable est donc 4s' 3d°. La structure électronique
de la sous couche 3d est a demi remplie.

Dans le cas du cuivre Cu (Z=29), la structure de la couche de valence doit étre
selon la régle de Klechkowski : 4s2 3d°. Cette structure est instable. La
structure la plus stable est donc 4s' 3d™°. La structure électronique de la sous
couche 3d est totalement remplie.

«Les orbitales d a demi remplies ou totalement remplies sont plus stables» 2. Un
seul élément appartiennent a la période n=2 : N (Z = 7) (groupe VA)

Les éléments qui appartiennent a la période n = 4 sont : K (groupe IA), Sc
(groupe ITIB), Cr (groupe VIB), Mn (groupe VIIB), Fe (groupe VIIIB), Cu
(groupe IB), Zn (groupe IIB)

Les éléments qui appartiennent a la famille IB sont: Cu (4éme période) Ag (5éme
période), Au (6éme période)

Les éléments qui appartiennent a la famille de métaux de transition (leur couche
de valence est de type (n-1) dy ns x ot | <« x < 2. et 1<y < 10)

sont: Sc (groupe IIIB), Cr (groupe VIB), Mn (groupe VIIB), Fe (groupe VIIIB),
Cu (groupe IB), Zn (groupe IIB)

Cs : 152 2s% 2p® 3s% 3p® 4s? 3d™° 4p® 5s? 4d™° 5p° 6s! 4
Selon la regle de Klechkowski
1s? 252 2p® 3s? 3p° 3d1° 4s? 4p°® 444" Bs? Bp® 6s'
Selon la disposition spatiale La structure électronique de l'atome de

césium est : [Xe] 6s1 et son numéro atomique est égal a 55 (Z = 55)

CONCLUSION La classification périodique est l'outil principal du chimiste. Elle
contient un tres grand nombre d'informations sous un « volume » trés réduit. Elle
constitue en quelque sorte un « concentré» de la chimie La variation de
nombreuses propriétés atomiques pourront €tre prévues A partir de cette
classification périodique des éléments.
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Repérage 8.2 :

Le molybdéne (Mo) appartient a la famille du chrome Cr (Z = 24) et a la
cinquieme période.

Donner sa configuration électronique et son numéro atomique.
Repérage 3 :

L'atome d'étain (Sn) possede dans son état fondamental deux électrons sur la
sous-couche 5p. 1. Donner sa structure électronique, son huméro atomique ainsi
que le nombre d'électrons de valence.

2. Fait-il partie des métaux de transition ? Pourquoi ?
Solution:

Sn : 1s% 2s? 2p° 3s? 3p® 4s° 3d™° 4p® 5s® 4d"° 5p?
D'aprés la regle de Klechkowski
1s® 25° 2p® 3s® 3p° 4s” 3d'° 4p° 4d'° Bs? Bp?
D'aprés la disposition spatiale

L'atome de I'étain possede quatre électrons de valence et son numéro atomique
est égal a 50. 2) Non, il ne fait pas partie des métaux de transition car la sous-
couche 4d est remplie.

Repérage 8.4 :

Définir I'énergie d'ionisation, l'affinité électronique et I'électronégativité d'un
atome.

Rayon atomique : Dans une colonne du tableau périodique, quand le numéro de la
période (n) augmente, le rayon atomique croit. Dans une période, n est constant,
Z augmente.

L'effet d'écran variant peu, les électrons ont tendance a étre plus attiré par le
noyau et par conséquences le rayon diminue.

L'énergie d'ionisation : c'est I'énergie nécessaire qu'il faut fournir a un atome
dans son état fondamental (premiere ionisation) ou a un ion (deuxieme ou
troisieme ionisation) pour lui arracher un électron.
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Repérage 8.5 :
On donne les énergies d'ionisation des atomes suivants :

Elts H He Li Be C F Na K
Z 1 2 3 4 6 9 11 19
E(eV) 1353 22,46 5,36 9,28 11,21 17,34 5,12 432

Comment expliquer I'évolution des premieres énergies d'ionisation de H a He, de
Li a F et entre Li, Na, K.

2. En déduire le sens de variation des rayons atomiques lorsque le nombre de
protons (Z) augmente.
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CHAPITRE II :
LIAISON CHIMIQUE ET STRUCTURE MOLECULAIRE

I1.1 Exemples d’édifices atomiques et / ou moléculaires

I1.2 Liaisons chimiques

I1.3 La théorie de LEWIS

I1.4 Théorie des orbitale moléculaires

IL.5 Interprétation physique des différentes Liaisons chimiques
I1.6. Théorie de I'hybridation moléculaire

I1.7 Moments dipolaires permanents

I1.8 Délocalisation électronique / Mésomérie
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Liaison chimique et structure moléculaire

Introduction

Plusieurs approches scientifiques se conjuguent et se complétent par
conséquence. La théorie de Lewis qui interpréte la liaison covalente s'avére
insuffisante. Quelques exceptions s'expliquent par la théorie des orbitales
atomiques et La théorie des paires répulsives qui esquisse la géométrie des
molécules. Les deux théories apportent le complément appréciable qui consiste a
voir la géométrie dans I'espace des molécules. Elles mettent en évidence l'indice
de liaison, le paramagnétisme et le diades molécules.

IT.1 Exemples d'édifices atomiques et / ou moléculaires

La liaison chimique est d la base des édifices atomiques et moléculaires. Plusieurs
types de liaison expliquent I'étendue des structures des édifices moléculaires.

Edifice sur la base de la liaison covalente (liaison dite simple)

Schéma II.1.1: Le graphite

Edifice sur la base de la liaison ionique

Schéma II.1.2: Chlorure de sodium

Edifice moléculaire sur la base de la liaison Dativeoude coordination

H H H H

H—BD+IN — H—%» H—B e« N—H

Lo 1
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Edifice moléculaire sur la base de la liaison « (Pi) (Liaison double)

H 4T H T
Liaison Pi
Liaison sigme
H w H Lt

Double liaison

Schéma II.1.3 : Double ligison
Edifice moléculaire sur la base de la ligison = (Liaison Triple)

106.0 pm

-+

H—C=C—H

120.3 pm

Schéma II.1.4 : Triple liaison
Edifice moléculaire sur la base de la liaison métallique (Interaction
électrostatique forte)

WY R Y XTI
= 8u* ] 8"4, = su;'_ e 8;14-_.': 8—u+

- -

0°0°0°'0 ©°C

Do ya s

Monocristal de Fer — =
rromille cubicque cemntre) T e T

e
TO AT ) S cFreite | T A (O saEv)

oo =copicgiie =

Schéma II.1.6 : Liaison métallique

Edifice moléculaire sur la base de liaison hydrogéene

3 G —

0,177 nm

0,099 nm

Schéma II.1.7: Liaison hydrogene
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Schéma II.1.8 : Liaison Hydrogéne

Exemple - Solution d’ions Na* et Cl-dans I'eau

-@9\
Interaction Liaison

électrostatique hydrogéne

Schéma II.1.9 : Solvatation de NaCl

moléculs d'AUN

chainc nuel¢ozomique

g 7

e
Inttiale 1I"ANK|

Schéma II.1.10 : Liaison hydrogene dans I'ADN

Edifice moléculaire configuration secondaire de protéine (plusieurs types de
liaisons chimiques)

— "v‘ Re pré se nta tio n
I — d'une c haine d'acides
Liaison '-J Liaison

aminés ou sont montues les

ionique Q hydrogene diffé re nts type s d’inte mc tio ns
v - O, inte rve nant dans le
"‘,5, replie mentde Ia ¢ haine.
Effet ~ w

v‘ hydrophobe
M Pon:
disulfur
J—S’—S'\J

“"J

Schéma II.1.11 : Différents types d'interaction
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Edifice moléculaire sur la base de la liaison délocalisée

A

=)
Q -,
D CaeHia C2eH s

Reactant Product 1

Schéma II.1.12

Edifice moléculaire sur la base de plusieurs types de liaison chimique

HO

HO——H
HO——H
HO——H

H——H

H3C N N___O

X

= NH

HsC N
o

Vitamin B,

Riboflavin

Schéma II.1.13

Force de Van der waals (Liaison dipdle - dipdle)

1 Force de Keesom 2 Force de Debye 3 Force de London

Schéma II.1.13
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II.2 Liaisons chimiques

IIL.2.1. Définition liaison chimique
On appelle liaison chimique toute interaction qui maintient des atomes sous forme
d'édifice atomique ou d'édifice moléculaire:

II.2.2 Energie de liaison

II.2.2.1 Cas des molécules monoatomiques

Un systéme évolue spontanément vers un état de moindre énergie (énergie plus faible).
Ce qui correspond a un état plus stable.

Donc si deux atomes A et B s'unissent pour former une molécule A—B c'est que cette
molécule possede moins d'énergie que les atomes isolés et représente donc un systéme

plus stable que celui formé par les deux atomes isolés.

Inversement, pour dissocier la molécule A—B (casser la liaison A—B) en ses différents
atomes A et B il faut Iui fournir de |'énergie.

E @cgf (B gy

= r:g:u = Es-E, >0

E

| 1 energie des deux atomes liés

EL : énergie des deux atomes separes

L'énergie de la liacison A—B est |'énergie qu'il faut fournir a une mole de
molécules A—B, prise a |'état gazeux, pour les dissocier en leurs atomes
constitutifs A et B a |'état gazeux.

L'énergie de liaison est une grandeur positive et s'exprime en J.mol™ (ou kJ.mol
1. On la note en général D a—s.

Cette énergie correspond a la transformation modélisée par |'équation:

A—Bg) —= A *+ B

DE=Da- pour une mole de molécules de AB
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II.2.2.2 Cas des molécules polyatomiques

Cas de |'eau

L'énergie moyenne de la liaison O—H est définie comme la moitié de |'énergie a
apporter a une mole de molécules d'eau, prises a I'état gazeux, pour la dissocier
en ses atomes constitutifs O, H et H a I'état gazeux.

On admet en effet que pour passer de H20(g) a Hg*Hg*O(g) il y a deux liaisons
O—H a rompre et qu'elles ont la méme énergie de liaison.

Cette énergie correspond a la transformation modélisée par |'équation:

H20@) —= Hg) *+ Hg) + O(g)

DE = 2Do-+ pour une mole de molécules d'eau
E Hign Hion* Otan
=
HAE = E;-E, >0
E Ha Ol = 2Dq_n
.
E, : énergie des trois atomes lies

E- : energie des trois atomes sépares

IT.2.2.3 Généralisation

L'énergie de cohésion d'une molécule est égale d la somme des énergies moyennes de
chacune de ses liaisons.

Ces énergies moyennes de liaisons sont données dans des tables.

=138kJ ‘

Enalson_

o, 1 30KJ
Ii;ziﬂssgrﬁ_forte 4
= = g oy
Z0O-0% g ©
H H

Liaison Fz Clz Br‘z Iz HF HC' HB HI
Energie | 155 | 240 | 190 150 565 428 295
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liaison énergie liaison énergie
H—H 432 C—H 410
F—F 155 C—C 348
C(—CL( 240 C=C 612
Br—Br 190 c—O 356
I—I 150 =0 795
H—F 565 C=0 708
H—CC 428 C—Ct( 327
H—I 295 N=N 940
H—O 460 N=0O 628
H—N 388 O=0 494

Energies de liaison (en kJ/mol)

II.2.2.4 Longueur des liaisons chimiques

La longueur d'une liaison dans une molécule est la distance entre les centres des
deux atomes liés dans cette molécule.

Remarque:

Les longueurs des liaisons sont de |I'ordre d'une centaine de pico metres
(1pm = 10%m).

La longueur d'une liaison dans une molécule diatomique A—A est inférieure
a la somme des rayons r, des atomes liés. Ce qui signifie que les nuages
électroniques des atomes liés s'interpénétrent. Il en est de méme dans
une molécule de type A—B (voir schémas ci-dessous).

2ryg |'g'_'g' -{ 2rg ta + Iy o5 < rg + g
ey
ﬂ"\ 'B
atomes naon ligs atomes liés atomes non liés atomes liés
Liagison C - C c=¢C HC=cCH N -N N =N NEN
D (nm) 0,154 0,134 0, 120 0,140 0,125 0,110

Le rayon de covalence r = % d(a-a)
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Liaison Fz Clz Bl"z Iz HF HC' HB HI
D (nm)| 0,128 | 0,198 (0,228 | 0,266 | 0,092 | 0,128 (0,141 | 0,141
Liaison | C - C c=¢C HC=CH N -N N=N N=N
D (nm) | 348 612 0,125 940
167.8 pm | || 105.1-
CHj

01
186.2 pm
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II.3 La théorie de LEWIS

En 1916, 6.N Lewis proposa une représentation de la liaison chimique

Ref:[1] N. 6. Lewis, "The atom and the molecule” Journal of American
Chemical Society, 38, pp. 762-786, 1916.

Cependant, l'historique du développement de ce modéle commence avec les
constatations de Dimitri Mendeleiev qui, en 1871, énonce dans son ouvrage Les
principes de chimie deux régles concernant la valence des éléments dans
lesquelles le nombre 8 joue un rdle clé.

« La premiére regle affirme que la valence maximale de n'importe quel élément
ne peut dépasser huit (8 e” de valence) dans une molécule ».

II.3.1 électron de valence

électron de valence : électrons qui se trouvent sur la couche de valence et qui
sont susceptibles d'intervenir dans |I'établissement des liaisons chimiques entre
différents atomes pour former une molécule.

couche de valence

électron de valenc

_/

Schéma IT.3.1: Atome de carbone

II.3.2 Représentation de LEWIS des atomes

Le modéle de Lewis des atomes ne représente que la couche externe

Atorne Forrmule électronigque Modéle de Lewis
1H (! He
6C 2 L oG
N (2 (L) e ou el
50 (92 L)° «0e  ou D
17Cl 102 (L8 7 :Cl+  ou ICIs
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1A 2A 3A 4A 5A 6A TA 8A

Y A A
Li- -Be B (- A [] 'F. Ne:
M- Mg A i 2 5 0l A

La couche n (entier) contient au maximum 2 x n%électrons

La couche n = 1 Contient 2 x 1% = 2 électrons
La couche h = 2 Contient 2 x 2 = 8 électrons
La couche n = 3 Contient 2 x 3% = 18 électrons
La couche contient au maximum 18 électrons

II.3.3 Représentation de LEWIS des molécules

e L'idée de la liaison covalente remonte a Lewis, qui en 1916 décrit le partage
de paires d'électrons entre atomes.

e Il présenta la « notation de Lewis » dans laquelle les électrons de valence (de
q

la couche électronique externe) sont représentés comme des points autour

des symboles atomiques.

o Les paires d'électrons situés entre les atomes représentent les liaisons
covalentes et les paires multiples représentent des liaisons doubles ou
triples.

IT.3.3.1 Regle de duet et l'octet

Les atomes de la derniére colonne de la classification periodique possédent huit
¢électrons (un octet) sur leur couche externe, I'exception de I'atome d’Hélium He
qui posseéde deux électrons (un duet) sur sa couche K :

He (K% ;

Ne (K?) (L®);

Ar (K%) (L) (M3);

Kr (K?) (L%) (M%) (N®)
Ces gaz nobles sont stables.
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1°" couche électronique
* La regle de duet : Les atomes proches d'He évoluent vers la configuration
d'He
Atome d'Hydrogéne Duet
H + H - = H——H

2 e =undue
%+ @~ G
OA OA oM
Schéma II.3.2: Le duet

2°™ couche électronique

La regle de l'octet : Les autres atomes évoluent vers huit électrons sur
la derniere couche

La regle de I'octet est une régle chimique simple qui énonce que les atomes avec
un numéro atomique Z > 4 tendent a se combiner de fagon a avoir huit électrons
dans leur couche de valence, ce qui leur donne la méme structure électronique
qu'un gaz noble.

0¢

ce ce CC
'@ 7 02
°F® 4+ °F& —» . F;, F
C“ “’0 [ 8] &1 ] €=
[ o] & [ ] +]

Dans la molécule Fo
les 2 atomes de fluor possedent chacun
8 électrons sur leur couche périphérique

II.3.3.2 Représentation de Lewis des molécules types

e Schéma de Lewis de la molécule H.O
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Schéma II.3.3 : Representation de Lewis de la molécule d'eau
H:1e de valence x 2 (2 atomes) = 2 e de valence
O : 6 e devalence
Total de 8 e” de valence pour la molécule =4 doublets au total (liants et non liants)

Exemples similaires

/. /
= |
CH, ) NH3 |\‘> HL,O
A‘ ( %
B,

i O

Al Al SP3
/sz\ /\
ci e o Cl

e Schéma de Lewis de la molécule HCN

H- C: ‘N:

H:1 e devalence
C:4 e de valence

N:5 e” de valence
Total de 10 e de valence pour la molécule =5 doublets au total (liants et non liants)

180°

Schéma II.3.4 : Representation de Lewis de la molécule HCN
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e Schéma de Lewis de la molécule tri chloro méthane CHCls

ICI|
. |
ClI—C—H
[o]

C:4 e devalence

H:1 e” devalence

Cl:7 e de valence x 3 =21 e” de valence

Total de 26 e de valence pour la molécule = 13 doublets au total (liants et non liants)

Schéma II.3.5 : Representation de Lewis de la molécule CHCI;

IT.3.3.2.4 Liaisons multiples
v Molécule de méthane de formule brute CHs, éthane, et propane:

Atome centrale le carbone C : 4 électrons de valence
Atome d'hydrogéne H : 1 électron de valence

Exemples :
H:OQ:H H:OQ:Q:H H:QO:QQ: OO:H
H H H H H H
meéthane éthane propane

i i i
H-G-H  H-G-G-H H-G-¢~GH
H H H: H ‘H

Schéma 2.3 : Representation de Lewis a titre d'éxemple

Liaisons multiples (double ou triple) pour arriver a satisfaire a la régle de |'octet.
C'est le cas du dioxygene, du di-azote et du dioxyde de carbone par exemple.

:0=0: IN=N' 10=C=0

¢ liaison T (pi)
P - .
— 0O —0,
" - I
\
4
liaison ¢ (sigma)
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Rappelons qu'une liaison double est plus courte et plus forte qu'une liaison
simple. De méme qu'une liaison triple est plus courte et plus forte qu'une liaison
double

IT.3.3.3 Liaison covalente DATIVE.

C'est une mise en commun d'électrons entre un atome B qui posséde un
doublet libre (non liant) et un autre atome A qui comporte une lacune
électronique

1 CI CI
= &= —_ - — @ =
1Cli— 7 Al-CIl' — 1Cl- Al- CI!
— I = = =
1Cl 'CI|
ion chlorure ion
chlorure d’aluminium tétrachloroaluminate
H H
@ [ I @
H 'N-H = H-N-H
N I
H H
ion
hydrogéne ammoniac ion ammonium

II.3.3.4formule développée selon Lewis

- Si il y a un atome "central" c'est généralement le plus gros.

- H se lie de préférence a O.
- les atomes ne se lient pas avec eux-mémes s'ils ont le choix, sauf le carbone (et
parfois S et P).

o Compléter I'octet de chaque atome lié a I'atome central (H n'a besoin que
de deux électrons).

e Placer ensuite tous les électrons restants sur |'atome central méme si
I'octet est dépassé.

o S'iln'y apas assez d'électrons pour donner 8 électrons a |'atome central,
utiliser les liaisons multiples.
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/ ~ (o) I'_|’€9
\C):C:Q SN H—MN—H
|
H H L
CO: H20 NH,*

Si un groupe d'atomes porte une charge, c'est qu'il a donné ou regu un ou
plusieurs électrons.

O —
Exemple OH ~: 1O—H

L'électron supplémentaire est attribué a |'atome le plus électronégatif.
Dans le cas d'un ion positif, on enléve un électron a |'atome le moins électronégatif.

II.3.3.5Représentation de Lewis des ions polyatomiques

Si le composé contient un ion polyatomique, on a en présence des liaisons ioniques
et des liaisons covalentes. On établit la charge de I'ion polyatomique a partir de
la charge du métal et on représente la structure avec des ions.

B
- I G
O=s— 0
o1 4
Na

Repérage :

Représentez les molécules avec I'ensemble des électrons de valence selon Lewis
CH40 ; COH, ; HCN ; NHs3 ; N2Os3 ; OH>

II.3.4. Limites de la de la théorie de LEWIS

La régle de l'octet pour I'atome central est une régle simple mais qui ne refléete
pas totalement la réalité.

Seul un traitement par la mécanique quantique permet d'expliquer véritablement
la liaison chimique. De ce fait, il y a des exceptions a cette régle, qui sont loin
d'étre isolées.
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Exemples : 1. On conndit les molécules suivantes :

BeH, : Or Be (Z=4) (config. électronique 1s?, 2s°) posséde 2 électrons de

valence
zBst ) H:Be:H
-

Ber .
Be F:2 S enas z :: : RBe: :: -
2+703@
>

BH3B(Z=5) (config. 1s , 2s2 , 2p' ) posséde 3 électrons de valence.

BH, H TS s Hf
S+ —
=
B(OH)3 .
B OH Boric Acid H:@:@ =©:H
5 (l ((‘ ' l) ‘5)3 :Q:
e H

Il manque donc 2 paires d'électrons pour que I'octet de Be soit complet et 1 paire
pour que celui de B soit complet : on parle de doublets manquants et on les
symbolise par un rectangle, ce qui donne :

Exemples : 2

On a découvert la molécule PCls dont I'atome central est P. Le nombre total
d'électrons de valence de cette molécule est Ne = 5 + 5 x 7 = 40, ce qui donne 20
doublets disponibles.

Son schéma de Lewis est alors :

P C I Phosphorus Pentachloride - C:i- :C.:Q_:

=< ‘ .-

5+ (s> = sl R G2*
=D N -- :C_ﬂ:

P est donc entouré de 10 électrons | On dit qu'il est hyper valent.
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Exemples : 3
Cas de NO; : Ne = 5 + 2 x 6 = 17, ce qui donne 8 doublets et 1 électron
célibataire que I'on doit reporter sur I'atome centra

NOz H

Selon I'étape 4. du protocole. La régle de l'octet ne pourra donc jamais étre
satisfaite pour N. Les étapes 1. a 4. Conduisent donc a :

(NO2) :
Nitrite lon (NO,)

Lewis structure, one

resonance structure. 115°
Electron pair geometry Molecular structure,
= trigonal planar angular or bent

Que faire alors ?

De fagon générale, seuls les atomes de la fin de la deuxieéme période du tableau
périodique, c'est a dire C, N, O doivent satisfaire au mieux a la regle de l'octet
(et encore, ce n'est pas toujours possible : cas de |'électron célibataire de NO3).

CI O_ Hypochlorite lon :C.il : c.j:
7_»(}-6‘

:Q:
HZSO3 aaa HOSOH

Repérage : Donnez la représentation de Lewis des molécules et ions suivants

H,S0, HsPO, NH; PCl;
S04 PO4*" NH,* PCls
Ce¢He H.CcO
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II.4 Théorie des orbitale moléculaires

IT.4.1 Notion de recouvrement orbitalaire

= Comme pour les atomes isolés on peut écrire, pour les molécules une équation de

Schradinger moléculaire. ¥

* La résolution de cette équation conduira a des fonctions d'onde moléculaire (ou
orbitale moléculaire) dont le carré représente la probabilité de présence des

électrons||¥||?.

» Cette résolution n'est rigoureusement possible que dans le cas le plus simple,
celui de l'ion moléculaire H;". Pour les molécules plus complexes, on a recours a

des approximations.

Dans le modéle de Lewis, la liaison résulte de la mise en commun d'un doublet

électronique entre deux atomes, cette idée simple reste grossiérement valable.

Dans le modéle quantique : la ligison chimique résultera du recouvrement de deux

orbitales atomiques pour donner deux orbitales moléculaires.

Il existe deux types de recouvrements qui conduiront a deux types de ligison

différente.

IT.4.1.1. Recouvrement axial conduisant a des liaisons différentes

e Ce type de recouvrement concerne les orbitales atomiques de type s et p

S S
ssaxiale . .
liaison sigme
&+ —

S p

SP axiale liaison sigmz

G e 20 s
p p

liaison sigme
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Nuage électronique
Recouvrement latéral
liaison pi

p

pp latérale
_

p
¥
—
-
Remarque

Les liaisons s et p sont deux types de liaisons différentes, en générale les liaisons
de type s sont plus fortes que les liaisons type pi, car elles correspondent a un
meilleur recouvrement.

IT.4.1.2 Aspect mathématique : La méthode C.L.O.A
Cette méthode consiste a considérer que la fonction d'onde moléculaire est une
« Combinaison Linéaire des Orbitales Atomiques ».
Nous allons utiliser cette méthode pour décrire la molécule de dihydrogéne H..

Les orbitales atomiques a considérer sont les deux orbitales 1s, et 1sp des atomes
d'hydrogéne A et B. Le fonctions d'onde sont Ya et ¥b.

Ha 4+ Hb — > H—H

Ya + YbWab =aWa + b¥b

Dans la méthode C.L.O.A on considére que |'orbitale moléculaire W p est une
combinaison linéaire de ces deux orbitales atomiques Ya et ¥b.

WAB=OWA+bq’B

En réalité seul le carré de la fonction d'onde possede un sens physique (probabilité de
présence).

W %= (aWa+ b W)’ =a? W2+ 2ab W, ¥+ b® ¥
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Cette expression contient un terme ou n'appardit que I'atome A (a®> ¥4%), un terme ou
n'apparaissent que |'atome B (b? Wg?) et un terme mixte ou apparaissent les deux
atomes A et B (2 ab W, Ws).

Le terme a® W4? correspond d la probabilité de trouver |'électron trés prés du noyau A.
Le terme b? Wg? correspond d la probabilité de trouver |'électron trés prés du noyau B.

Le terme 2 ab ¥, ¥ correspond a la probabilité de trouver |'électron entre les deux
atomes A et B ce qui correspond a la formation de la liaison chimique entre ces deux
atomes comme dans le modéle de Lewis.

Pour des raisons de symétrie les atomes A et B jouent le méme rdle et il n'y a donc pas
de raison que I'électron soit plus prés de A que de B ou inversement. La probabilité de
trouver |'électron pres de A est donc égale a la probabilité de le trouver pres de B.

a® W2= b2 VY ¢t

De plus dans ce cas les orbitales W, et W sont totalement identiques et il n'y a pas lieu
de les distinguer, on a donc @®> = b?soitb = +/- a. On aura donc deux solutions
pour W g :

Yie=aW¥Wa+aWs=aWa+ V)
Ou Y g=aW¥Wi-aW¥Ws=aWi- W)
Ces deux expressions seront simultanément solutions de |'équation de Schradinger.
On obtient donc deux orbitales moléculaires a partir des deux orbitales atomiques.
Ces deux orbitales moléculaires sont différentes :

- la fonction (W4 + Ws) est appelée liante car elle correspond a un renforcement de
la probabilité de présence de I'électron entre les atomes A et B ce qui correspond
a la création de la liaison.

- inversement la fonction (W4 - Ws) est appelée anti-liante car elle correspond a une
diminution de la probabilité de présence de |'électron entre les atomes A et B ce
qui correspond a la destruction de la
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TMB NA+ .
| | | :
A B A B

Formation de |'orbitale moléculaire liante

o -
YTV

Formation de I'orbitale moléculaire anti-liante

¥

IT.4.1.3. Cas de la molécule H;

Etude de la molécule d'Hydrogéne H: : La liaison chimique covalente pure
(apolaire).

v" La liaison chimique covalente: Mise en commun de deux électrons

o ; o o

= =4 Er —

Mise erz CoOrFIiF1Iirz L iaisor: sigsra
de 2 lecrrors

Présence d'un doublet d'électrons dans une orbitale moléculaire liante de la

molécule.

La regle de HUND et le Principe de PAULI restent de rigueur dans le

remplissage des OM.

La description mathématique de I'état des deux électrons est donnée par une

fonction d'onde ¥, (ou une fonction d'état), qui spécifie I'amplitude de |'électron

en tout point de I'espace et du temps. Les fonctions d'onde sont la solution de

I'équation de Schrodinger :

Hy = Ey

Pour un systeme de deux orbitales type 1S la résolution de I'équation donne deux

solutions (Orbitale moléculaire liante et anti liante)
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Le schéma ci-contre montre la forme de |'énergie potentielle en fonction de la

distance entre les centres des noyaux de deux atomes d'hydrogéne.

Energie

M -. 15y =~ 1S, OM anti-liante
e ."J e
_"T'_:' Z2H —» H, ':+

15,., 1S,
orbitake ™ orbitake
atomaquee abomagquee

15.,.. + 15 b llante

SchémaII.4.1 : Diagramme (représentation) de remplissage des OM de H;

D'apres les régles de remplissage, la configuration électronique du dihydrogéne

est alors : (10)?, et son indice de liaison vaut 1.

E (OM anti-iante)

~

mr-

{OM liante)

Energie potentielle, (kJ/mol)

Schémall.4.2 : énergie minimale E° = systéme stable et correspond

généralement a |'état fondamental.

ITI.4.1.4. Cas du di oxygéne O;

Dans I'exemple de la molécule de dioxygéne, chaque atome d'oxygéne apporte 8

électrons. Les 16 électrons du dioxygéne sont placés dans les orbitales

moléculaires en respectant les régles de remplissage énoncées précédemment :
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o — —
o |
- 7\'\-\ - g R N

Symétrie sigma
Symétrie pi

Schéma II.4.3 : Diagramme d'OM simple : cas d'O:

(16)%(10*)? (20)%(20*) (30)°(Ime)? (Imy,)?(Im*,)! (1m*,)".
Remarque
Cette configuration électronique fait apparaitre des électrons célibataires dans
les orbitales 1m*, et 1n*, et permet de justifier le paramagnétisme de la molécule

de dioxygene observé expérimentalement.

Dans le schéma de Lewis les doublets libres paraissent identiques. Ils sont bien
en réalité différents, de plus le schéma de Lewis ne fait pas apparditre le
paramagnétisme réel de la molécule de dioxygene.

Les résultats obtenus par la méthode C.L.O.A sont donc meilleurs que ceux
obtenus avec le schéma simple de Lewis.

IT.4.3Indice de liaison :

Indice de liaison permet de chiffrer rapidement la solidité d'une liaison
L'ordre de liaison (ou indice de liaison) est le nombre de liaisons chimiques
entre une paire d'atomes.
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Par exemple, dans le diazote N=N, |'ordre de liaison entre les atomes d'azote
est 3,

de méme pour les atomes de carbone de |'acétylene H-C=C-H alors que pour
les liaisons C-H il est de 1.

Indice de liaison = [Nombre des électrons des OM Liantes - Nombre des

électrons des OM Liantes] / 2

Exemples
N, O,
e c*p o atome 2
- L OA
8 | % 22 M5
I Td| op I
L | o% i
I | o5 Ik 2s
942 494 | énergie kJ/mol
110 121 Longueur liaison
- Propriétés
oul magnétiques
3 2 Ordre de liaison
Pour I'Azote

Indice de liaison = (8 - 2) / 2 = 3 Par exemple, on observe 8 électrons dans les
OM liantes 2 électrons dans les OM non liantes ; On observe bien une triple liaison
N=N

Pour |'Oxygéne

Par exemple, on observe :

8 ¢électrons dans les OM liantes

4 électrons dans les OM non liantes
Indice de liaison=(8-4)/2=2
On observe bien une double liaison 0O=0

120


http://public.iutenligne.net/chimie/valls/chimie-11cg2/liaison_indice.htm
http://public.iutenligne.net/chimie/valls/chimie-11cg2/liaison_indice.htm
http://public.iutenligne.net/chimie/valls/chimie-11cg2/liaison_indice.htm
http://public.iutenligne.net/chimie/valls/chimie-11cg2/liaison_indice.htm
http://public.iutenligne.net/chimie/valls/chimie-11cg2/liaison_indice.htm

Repérage 1
Enoncé

Prédire si les especes diatomiques homonucléaires suivantes sont stables. Pour
une série donnée, prédire le classement des espéces par ordre d'énergie de
liaison croissante:

a) Hz", Hz, H,% b) 0., O

Réponse

Pour prédire qu'une molécule diatomique est stable, il faut démontrer que son
énergie est inférieure a la somme des énergies des deux atomes séparés. On
utilise pour cela le diagramme des énergies des orbitales atomiques et
moléculaires, duquel on déduit |'ordre de liaison, O.L.:

f (hante)-n é{anti]iante]
2

olng(liant) et ng(anti liant) représentent le nombre d'électrons dans des

oL =

orbitales moléculaires liantes et anti liantes, respectivement. Une molécule
diatomique est stable si O.L.> 0. L'énergie de la liaison est d'autant plus grande
que O.L. est grand.

Repérage :

Le diagramme des énergies orbitalaires des espeéces O;", Oz et O; fait
intervenir les orbitales moléculaires & et = selon:

atome molécule atome

Atomiques Zs et Zp dont le recouvrement donne des orbitales
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Cela conduit aux diagrammes d'énergie suivants pour les especes considérées ici:

W4+ — W4 4+
W W W
“zp _1'17 _1'1_ _1'1_
5 A + 4
71s +H +H H-

Oy

OL=25 OL=1.5 OL=20

On prédit que ces trois especes moléculaires sont stables. Leur
classement par ordre croissant d'énergie de liaison (prédit a partir d'O.L.)
est 07 0, 07"

IT.4.4Comparaison Schéma OM avec les schémas de Lewis :

Un certain parallélisme peut tre fait entre les schémas de corrélations
des orbitales moléculaires et les schémas de Lewis.

On retrouve en particulier le nombre de liaisons des schémas de Lewis par
le calcul de I'indice de liaison.

Les schémas de Lewis comportent des doublets libres n'intervenant pas
dans la formation des liaisons, on peut refrouver ces doublets libres en
considérant qu'ils correspondent aux doublets liants et anti-liants qui en
quelque sorte s'annulent mutuellement dans les schémas de corrélation
des orbitales moléculaires.
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II.5 Interprétation physique des différentes Liaisons chimiques

IT.5.1 La liaison faible:

Les liaisons faibles sont d’ordre attractions électrostatique

F= K%

v" Interactions Ion-Dipdle et Dipdle-Dipdle= AG° = -1 a -7 kcal/mol; ce type
d'interaction s'établit lorsque les charges de signes opposés sont
adéquatement alignés. Les charge d'un dipdle étant plus faible que celle
d'un ion, une interaction dipdle-dipdle est plus faible qu'une interaction ion-

dipdle, elle méme plus faible qu'une interaction ionique.

Acétylcholine

+
NH3
HO_ R

Enz 5 He

Différentes Interactions

v' Liaison hydrogéne

Trés importantes en biologie les liaisons hydrogéne assurent la stabilité de
nombreux bio-polymeéres, protéines, acides nhucléiques.

La liaison hydrogéne est une liaison chimique non covalente de type dipdle-
dipdle entre 2 molécules ou entre 2 groupements d'une molécule.

Liaisons Hydrogéne = AG° = -3 a -5 kcal/mol; les liaisons hydrogéne sont des cas
particuliers d'interactions dipdle-dipdle entre un atome d'hydrogéne attaché a un
atome électronégatif X et un autre atome électronégatif Y pourvu d'un doublet
électronique non-liant.
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Charge patrtielle - Liaison chimique polarisée

‘7 P Charge patrtielle + R X H st
S} P
5 o oA >~
3" 5
Molécule polaire
Liason hydrogene
. H 5"
H +
5t L ° _ Sy 6’/
3 R 3 H - - O
H.- O \N/ \
8 / H
(@] H
AN o
H
'T' _
O\ »8 H 8+ O\ O\:x_' 8+
I cl &
o
Liaison chimique intramoleculaire
2,67 10" m = 2,67 Angstroms "
---H—O
’ \
O H—QO // Liaison C CH
R </ />—R CH3 \ hydrogéne // -
o—H = O \ 0
\Q—t--0

Dimérisation de l'acide organiqt
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v Bases azotées des acides nucléiques

Toutes ces molécules sont planes, et leur géométrie est telle que I'adénine peut
se lier a la thymine par deux liaisons hydrogénes, alors que la guanine peut se lier
a la cytosine par trois liaisons hydrogénes. De ce fait, les molécules se «
reconnaissent » l'une l'autre (lI'association par exemple de l'adénine avec la
cytosine se fera de maniere beaucoup plus faible, voire pas du tout).

Le modele de la liaison hydrogéne trouve une application remarquable en chimie
du vivant, par I'établissement de liaisons hydrogenes entre les bases azotées des
acides nucléiques.

Ces cinq bases sont construites a partir du squelette de base de la purine et de
la pyrimidine (tableau 5) : l'adénine (A) et la guanine (6), la cytosine (C), la
thymine (T) a laquelle se substitue I'uracile (U) dans la molécule d'ARN.

C'est cette reconnaissance moléculaire qui permet a la molécule d'ADN d'exister
sous forme de deux brins complémentaires |'un de l'autre.

v' Effet hydrophobe

Il consiste a expliquer pourquoi des molécules, le plus souvent organiques, ne se
dissolvent pas dans I'eau.

Interactions Hydrophobes= Ces interactions correspondent a la diminution
d'énergie libre qui résulte du rapprochement de régions non-polaires d'une
drogue et de son récepteur en conséquence de l'augmentation d'entropie des
molécules d'eau avoisinantes.
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Liaison
ionique Liaison
hydrogéne

Effet
hydrophobe
.

FPont
disulfure

Schéma II.5.1 : Repli des protéines

Interactions de van der Waals ou Forces de London= AG° = -0.5 kcal/mol; ces
interactions s'établissent lorsque les dipdles temporaires entre atomes d'un
groupe non polaire induisent des dipdles opposés au sein du groupe d'une autre
molécule duquel ils se rapprochent.

L'attraction qui en résulte peut contribuer de fagon significative a l'affinité
entre la drogue et son récepteur si la surface de contact entre les atomes des
deux molécules est grande, c'est-a-dire lorsque la complémentarité des deux
molécules permet la combinaison de nombreuses interactions atomiques
contribuant chacune environ -0.5 kcal/mol a I'énergie libre du complexe drogue-
récepteur.

IT1.5.2 Liaisons chimiques fortes

II.5.2.1 Les différents types de liaisons covalentes

La liaison covalente entre 2 atomes A et B non métalliques est la mise en
commun de deux électrons. Chaque atome fournit un électron de valence.

Liaison Covalente apolaire : Dite aussi covalente pure concerne presque
exclusivement les molécules homonucléaires (méme type d'atome).

Element A Element A Molécule A—A

La probabilité de présence des électrons est a égale distance entre les noy
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F F F2

N TN TR
(‘o:+coﬂ)-;0cooj
~\:__\:/ \c__¢/ C’\O__,o o\O/A

L'affinité électronique étant la méme ou presque entre les deux atomes: la
molécule est apolaire: dite covalente pure

Affinité électronique de C = 2,5 H La liaison C - H est covalente
Affinité électronique de H= 2,1 La liaison C - H est apolaire
X H
\\
H H

Af=¢C-¢H=25-21=04

Affinité électronique de H = 2,1 H—H La liaison H - H est apolair

Af=EH-EH=21-21=0

La liaison covalente apolaire s'observe par exemple pour les molécules
diatomiques homo-nucléaire aussi tels que Cl; ou Os.

Liaison covalente polaire entre A et B est toujours la mise en commun de deux
électrons.

L'électronégativité de A est différente de celle de B. Le nuage électronique sera
plus dense du c6té de |'atome le plus électronégatif. Par conséquent, I'atome le

plus électronégatif aura une charge partielle négative et |'autre atome aura une
charge partielle positive.
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5" &
H——+Cl

polarisation de la liaison de la liaison HCI

o Le doublet de lisison est attiré
—1 (‘ ) Q par le chlore plus

glectronégatif que 'hydrogéne

Af= ¢Cl-EH=32-21=11

La liaison HCl est polaire

o Liaison ionique : La liaison ionique par attraction électrostatique des
ions de signes contraires.

Ce type de liaison s'établit lorsque la différence d'électronégativité est grande
entre les atomes. On considere alors qu'il y a transfert d'électron d'un atome
vers |'autre.

En pratique, elle appardit essentiellement entre métaux et non-métaux, ce qui
correspond généralement a une différence d'électronégativité supérieur a 1,7.

Un exemple type est le sel de cuisine NaCl: Les atomes Na et Cl échangent un électron
pour atteindre, tous deux, la structure du gaz rare le plus proche.

Na Cl Na¥t Cl-

Cation Anion

. . + -
Na 4+ ¢C — » Na cl

Les ions Na® et Cl” ainsi formés s'attirent mutuellement.
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Il n'y a pas vraiment de molécule de NaCl mais autour des Na' se trouvent des Clet
inversement. A |'état solide cela donne une structure bien définie appelée cristal (voir
annexes).

La combinaison ionique se réalise de maniére a obtenir la neutralité électrique du cristal.

Ici la différence d'électronégativité entre les deux ions est de 2.2, le caractere ionique
de la liaison est donc important.

Dans une liaison covalente polaire, L'atome le plus électronégatif posséde une
charge partielle négative (3°) alors que le second, moins électronégatif, possede
une charge partielle positive (3°).

Récapitulons

Lorsque la différence d'électronégativité entre deux atomes est supérieure a
1,7, alors la liaison est considérée comme ionigue. Si cette différence est
inférieure a 1,7 la liaison est considérée comme covalente a caractere
polaire.

Si la différence est exactement de 1,7 alors la liaison est considérée comme
ayant 50 % de caractére ionique et 50 % de caractére covalent.

Covalente apolaire Covalente polaire Ionique

GED GEeD) &(Ge)

Ilustration en terme de mise en commun doublet électronique

Ilustration en terme de nuage électronigque

/ /
i /  Ne-a

H-H CI-Cl 0,4 1.7 K-CI
C-€
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H He
21

Li | Be B| | C|N|O|F |DNe
1013 1o | 253033 40
Na | Mg Al | 5| P |5 | Cl|Ar
091 12 3182125 30
K|C| S |[Ti| V| |C| Mn [ Fe |Co | N (Co|Zn|Ga|Ge| As | 5 | Br | Kr
08 |10 13 [ 3] 1a |16 15 [ 18 [ 18 |18 )19 (1516|1820 24|28

Rb | &r Y [Zr [ Nb {Mo| Tc |[Ru |Rh [Pd|Ag |Cd | In |Sn|Sh |Te| I |Xe
08 |10 12 [ 14 ] 1a |18 19 [ 220222217 (14171818 21|23

Cs (Ba | Lm |Hf | Ta | W | Re [Os| Ir | Pt |Au |Hg | T1 | Pb| Bi | Po | At | Rn
07109 |42 13 ) 1317 19 (22022 )22 )24 (1o 18181820 22

Fr |Ra | Ac |Th | Pa | U | NpLr

07109 ] 11 [ 13 15 )17 13

Repérage : Donnez la nature de la liaison en considérant les valeurs de
I'affinité électronique de chaque élément.

Si - Cl Cl-F O-H
P-Cl Na - Cl S-H
S-al C-H N-H
Cl-Clc-0 C-N

Repérage : Dans chaque molécule proposez la nature de la liaison

? HSCYN\ |/s OH
|
X NH, Nl _— N Y -
- cl
N NH, CHs

Niacinamide ) ) )
Thiamine chloride

Vitamin B, Vitamin B,
e 1O Hy,C CHs CH, CH,
3 NH e)
Hoﬂ o NN
CH3;0 OH
CH,
Vitamin B, _ .
Pantothenic acid Vltam|r: A
Retino
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II.5.2.2 La liaison de coordination ou liaison Dative ou donneur- accepteur

Le monoxyde de carbone (CO) peut &tre considéré comme présentant une liaison
de coordination et deux liaisons covalentes entre les atomes de carbone et
d'oxygeéne. Cette description trés inhabituelle illustre la flexibilité de ce type de

description. Ainsi dans le CO, le carbone est |'accepteur d'électron et |'oxygene
le donneur d'électron.

L'ion ammonium de formule brute NH4" est un ion polyatomique de charge électrique
positive. Ce cation polyatomique posséde une structure tétraédrique, |'atome
d'azote N occupant le centre et les quatre atomes d'hydrogene occupant les
sommets équivalents du tétraedre. Il est obtenu par protonation de |'ammoniac(NH3) ;
il est parfois présenté comme une molécule d'ammoniac ionisée.

lone pair of coordinate bond
electrans
H H H +
s w E
' + - + :
Hw =P + H —pe Hu N H —mH= - —H
s H W
H H H
ammaonia hydrogen amrmonium
molecule - ion

Lorsqu’un atome d une molécule ne satisfait pas 1’octet, il peut se lier a une autre
molécule et former une nouvelle liaison qui I’ameénera a respecter I’ octet.

[ [
[Me——DB||T |IN IT H B < N H
Lo L o

Liaison covalente dative: la paire électronique (ou doublet) assurant la liaison
appartient & 'atfome « donneur », 1'atome « accepreur » doit alors aveir une orbitale
atomique vide.

Cette liaison cst représentée par unc fiéche dans Ic sens donneur — acceptcur
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II.5.2.3 La liaison métallique

C'est la mise en commun dans le métal de tous les électrons de valence. On
obtient alors une bande de conduction. C'est la raison pour laquelle, un métal est
capable de transporter de |'énergie électrique.

» & C&.‘e &‘}

y Sy )

AN O°0°0® 6°®

@ @ ®@Le @
PN oA ) F

Lesorbitalesd formes une bande passante

HE++4+ R4+
Fer Fer Alignement des atomes

La bande passante permet la circulation des électrons dans les édifices
métalliques (Propriété de conduction de courant électrique).
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IT.6. Théorie de I'hybridation moléculaire

La théorie de I'hybridation des orbitales atomiques a été développée par Linus
Pauling pour expliquer la géométrie des molécules.
La théorie de I'hybridation va de paire avec le modéle de la VSEPR.

II.6.1 Notion d'hybridation :

II.6.1.1 Etude de la molécule d’hydrogéne

L'addition de deux espaces orbitélaires atomiques donne deux espaces
moléculaires : une configuration spéciale liante (énergie minimale) et une
configuration spatiale anti liante énergie maximale) (Schéma) :

Energie MoléculeH,

Atome H Atome H
OM Anti liant

OM Liante

OA OA

OA: Orbitale atomique OM: Orbitale moléculaire

SchémaII.6.1 :OM hydrogéne

+ Un état d'hybridation se traduit par un réajustement spatial des orbitales
atomiques d'énergie minimale solution de I'équation de Schrodinger
+ L'addition de deux OA donne deux OM :

m e ereeeeeteeeeseeeeeereeeeeeeeisssseeeereeeeeeeiiassrberereieteetaiaa———rrrrreeeeeiaaarrrrrns Orb
itale liante (état fondamentale) ¥

et eeeteeeeieeeeeiteeeeetteeesetesessteseisresessteseintesesiiteseineeeeitreeeinreneearees Orb
itale anti liante (état excité) ¥+

F e eteerterseessteesseeebeeebeesheeseeaaeareteee e te st e et e et e e b e e be e R aesRaesReeenesereseabean EY

< EY-

+ L'état d'énergie de l'orbitale moléculaire est inférieur a I'état d'énergie
des l'orbitales atomiques schéma.
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Schéma II.6.2 : Energie OM Hydrogene

- Application

- L.a moléculede H,

La théorie LCAO-MO combine les O.A 1s des 2H pour obtenir 2 O.M o,

et ¥
- Structure électronique de {H : 1s!

Ea HA HB

*
O1s__

’ A}
’ \

l‘l “\ 1
1s A+.\ 185
\“ ‘ ""

. ’

O i

Diagramme énergétique de H,

- Configuration électronique de H,:6,>
- Indice de liaison: 1 =1; type de liaison:c

- Propriétés magnétiques : molécule diamagnétique (tous les électrons

sont appariés)

II.6.1.2. Hybridation sp*:

IT.6.1.2.1 EFtude de la molécule de méthane CH,

La configuration électronique du carbone type LEWIS ne permet pas d'expliquer la

tétravalence du carbone dans le méthane (tétraédre).

L'expérience montre une géométrie spatiale de la molécule de méthane est un

tétraédrique
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SchémaIl.6.3 : Géométrie tétraédrique

Cette géométrie peut s'expliquer par 'hybridation sp® des orbitales atomiques du carbone.

Les quatre électrons qui se trouvaient dans les sous-couches 2s et 2p se
retrouvent répartis de fagon uniforme dans chacune des quatre orbitales
atomiques hybrides sp®. Ils se positionnent alors dans 4 directions faisant entre
elles, deux a deux, des angles de 109°28'.

Atome d¢ carbone 1S, 2S, 2P,

Etat Fondamental

Pyt
Energi p;/ "

P

p;

H 2s
g o

Etat d'hybridation
Energie

N A

(La 2S + La 2px + La 2py + La 2pz)/ 4 en volun

4 OM Hybrides SP;
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lizsis=mm & I'arriére

dw plam
liaisom= damns

’@ y / R
No

-~
limi=om e o orvk I I

dwu pElam

raprédseamtaticon de Cram da la
rmeodléculle de rmethame cH4

.. Hyridation

OA atome de Carbone OM atome de Carbone Molécule de méthane
Etat fondamentale Etat d'Hybridation SB

Géomeétrie tétrahédrique

Plusieurs illustrations se présentent dans la littérature

X X ?x X
» ¥
’ Hybridation y

————

X x : » i 2
i » v y ' Arrangement tétragonal

S

e
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SchémalIl.6.4 : Mécanisme d'hybridation SP3

La structure du méthane (et celle de nombreuses molécules) ne peut Etre
expliquée que par la combinaison de certaines OA (hybridation) qui conduit a des
OA hybrides équivalentes (de méme énergie et de méme géométrie)
d'orientation différente des OA de départ.

IT.6.1.2.2 Etude de la molécule d'éthane C-Hs

Chaque atome de carbone dans l'éthane favorise un électron et forme
ensuite des hybrides sp ° exactement comme nous l'avons décrit dans le
méthane. Donc, juste avant liaison, les atomes ressemblent a ceci:

IR /h/ﬂ/h
FIRERE) HAEIERE
MIEHRE UIEXREL
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sp*-sp? o bond

Hybridation SP,

IT.6.1.2.3 Etude de la molécule NH3;

Atome TAzole
Elat dhybrdalion

(R4 T 17 ]

J )

H H H

3 Avome ThAzote b

IT. 6.1.2.4Ftude de la molécule H-O

Doulets libres

[
/

H

Atorne doxygens Atome doxygens
Etat d*hybridation
‘ ‘ R ]F]

m | )

H
H
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sp*-1s o bond

ammoniac

107"

H \\“\N H
H

Géométrie
tétraédrique

45,5 nm

AR, > glectrons
A non liants

A

Z electrons
new liants



IT.6.1.3 Hybridationsp?

IL.6.1.3.1 EFtude de la molécule d'éthéne C-Hy

Ce type d'hybridation implique le mélange d'une orbitale du sous-niveau s et de
deux orbitales du sous-niveau p de I'enveloppe de valence pour former trois
orbitales hybrides sp2. Ces orbitales hybrides sp2 se trouvent dans un plan et
sont dirigées vers les coins du triangle équilatéral (figure).

\
- I I I ' ‘/"
23 “- hbndiation
s 1)
Hiot il Hio i .c{)z ,I:Z —Hy,
S\
o (<>
g i
Hy= f \| Hy \\" '1// “Hy;
‘p‘s 3[)2 5;)2
P, P p"‘\_w g y 4
) £ Hi T b -H,
HI.\‘— ‘f\ 1 ! “ H“ ‘I\.\y \ i Is
| 4l Hys ! , Ju
H, -8 f A " $ ‘ Iy
Is y s L (\\
e/ il )

SchémaII.6.5 Hybridation nSP
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ene

N

le d'éthyl

ecu

P4

‘\\\\

Liaisonoc
Etat d'hybridation

,/"I.

Diagramme orbitalaire de la mol

\\\\\

~~

Y

/’Il,

Schéma II.6.6

le plane,

ecu

z

CHy). Il s'agit d'une mol

Itant de la mise en commun de quatre électrons.

3 orbitales hybrides sp®

Hybridation SP2
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4

Par exemple le cas dans la molécule d'éthyléne (H2C

”

Schéma II.6.7

C

&

”

avec une double liaison résu



L'orbitale s se combine avec deux orbitales p, pour conduire a trois orbitales
hybrides sp?. Il reste une orbitale p, inchangée.

La fagon de répartir dans I'espace trois électrons de maniére a minimiser les
répulsions inter-électroniques obéit a une géométrie plane, avec un angle de 120°
entre chacune des directions.

L'orbitale p,n'étant pas touchée par I'hybridation, elle occupe une direction
perpendiculaire au plan contenant les trois orbitales hybrides sp?. Cette orbitale
contient également un électron et pourra intervenir dans la formation de liaisons.

Lorsque deux carbones hybridés sp?® se rapprochent, ils peuvent former une
liagison o forte par recouvrement orbitalaire sp®-sp? (recouvrement axial).

Parallelement, les orbitales p, non hybridées peuvent se recouvrir latéralement,
en formant une liaison 1 (recouvrement latéral). Il en résulte une double liaison.

II.6.1.3.2 Hybridation sp? : Cas de la molécule BCl3
sB : 1S° 25% 2P*

;7Cl: 18% 252 2P® 35% 3p°

Etat fordamental du Bore Etat hybricé du Bore
tlt — [t
25, 1P, 8P, s, 3P,
”‘\T/ ; R

Schéma II.6.8 : Hybridation SP2

Comme déja indiqué, les trois orbitales hybrides sp2 se trouvent dans un plan et
sont orientées dans |'espace selon un angle de 120 ° |'une par rapport a I'autre.
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L'orbitale 2p non hybridée est perpendiculaire au plan des orbitales hybrides
sp2 comme le montre la figure.

IT.6.1.4Hybridationsp :

II.6.1.4.1 Cas de la molécule de CoH->

Les deux orbitales sp-hybrides de |'atome de carbone sont linéaires et orientées selon
un angle del80 ° tandis que les orbitales p non hybridées sont perpendiculaires aux
orbitales sp hybrides et perpendiculaires I'une a |'autre, comme le montre la figure

Hybridation SP

oy — bt

Hybridation SP

oo o

Schéma II.6.9 : Hybridation SP2

Le carbone peut également former des triples liaisons par la mise en commun de six
électrons.Cest notamment le cas de la molécule d'acétyléne, molécule linéaire qui
possede une triple liaison.

Schéma II.6.10 : Hybridation SP

Dans ce cas d'hybridation, l'orbitale s se combine avec une seule orbitale p. Il en résulte
deux orbitales hybrides sp et deux orbitales p,et p,inchangées. Chaque
orbitalehybridecontenant un électron, la seule fagon de minimiser les répulsions
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électroniques est I'alignement de ces deux orbitales, formant entre elles un angle plat

de 180°.
e Ty

Lorsque deux carbones hybridés sp se rapprochent, ils peuvent former une
liaison I 0 forte par recouvrement orbitalairespp (axial). De plus, les orbitales p, et
p. hon hybridées peuvent se recouvrir latéralement, en formant deux liaisons m. Il en
résulte une triple liaison

Schéma II.6.11: Hybridation SP
II.6.1.5 L'hybridation dsp®

II.6.1.5.1 Formation de PCl5

La configuration électronique de I'état fondamental du phosphore est Is® 2s? 2p®
3s? 3p°

Dans les conditions de la formation de la liaison, les électrons 3s: |'un des
électrons est promu & I'orbitale 3d® vacante. Z Les configurations de |'état
fondamental et de I'état excité du phosphore sont illustrées a la Fig.

P fondamental ,+ +

P hybridé AT -
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sp3d cl

sp3d i s
: . “sp3d % o] T
34 Ao o S0 ]
sp~d Ci= - s Cl
sp3d
(a) (b)

SchemaII.6.12 :Trigonal bi pyramidal geometry of PCIs molecule.

L'exemple sera illustré par la molécule de pentachlorure de phosphore, de
formule PCls.

Voila une molécule qui, au contraire des trois précédentes, n'existe pas si
/'on s'en tient au modéle de LEWIS: la régle de |/'octet n'est pas satisfaite
puisque le phosphore est entouré de 10 électrons de valence, et non pas de
huit.

Le phosphore P (Z = 15) a la structure électronique suivante, pris dans son état
fondamental:[Ne] 3s® 3p°

Le chlore Cl (Z = 17) a la structure électronique suivante, pris dans son état
fondamental:[Ne] 3s® 3p°

Afin d'expliquer la valence 5 du phosphore il est alors imaginé de réarranger les
électrons des sous-couches 3s et 3p du phosphore, en les combinant, le plus
arbitrairement qui soit, mais en tenant compte d'énergies voisines de ces
différentes sous-couches, avec une partie de la sous-couche 3d.

On aura alors comme structure électronique de l'atome de phosphore la

structure suivante:[Ne] 3s’ 3p3 3d!

On aura alors :

1 orbitale (3s) + 3 orbitales (3p) + 1 orbitale (3d) — 5 orbitales
atomiques hybrides "dsp®".

Chacune de ces cinqg orbitales atomiques hybrides contiendra un électron, puisque
le phosphore contient cing électrons sur sa couche externe,
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La fagon qui minimise au maximum les répulsions inter-électroniques entre cing
électrons est la disposition géométrique en forme de bipyramide a base
triangulaire (cad imaginer deux tétraédres qui seraient collés par une face
commune). On obtient donc une figure géométrique a six faces.

D

\ﬂ.x\\\\‘\-.\" i
e = ai\\

~N DN TR

!

La construction de la molécule de penta chlorure de phosphore se poursuit en
créant, entre chaque orbitale atomique hybride dsp® de I'atome de phosphore et
I'orbitale atomique 3p de |I'atome de chlore possédant un électron célibataire,
une orbitale moléculaire de type s, résultant d'une fusion axiale.

SchemaII.6.13 :Trigonal bi pyramidal geometry of TeClsetBrFs; molecule.

Bien entendu le principe d'exclusion de PAULTI s'applique lors de la création de
chacune des cinq liaisons chimiques.

On remarque l'apport de la théorie de la liaison de valence a la description de la ligison
chimique: pour arbitraire qu'elle soit, cette théorie apporte, la aussi, des compléments
que la théorie de LEWIS se trouvait incapable d'expliquer.

Penta carbonyle de fer

La structure du penta carbonyle de fer est largement reconnue comme étant
bipyramidale trigonale, avec trois ligands CO occupant des positions équatoriales
et deux ligands CO occupant des positions axiales.
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Structure bipyramidale trigonale du penta carbonyle de fer
Braga, D .; Grepioni, F.; Orpen, AG Organometallics 1993 , 12 (4), 1481-1483.
II.6.1.6. L'hybridation d?sp’:

IT. 6.1.6.1 Formationde SFs:

s o a0

sondemenat (¥EIN(R AL L L L L oy

cwse TATATHOATETTT 7
Schéma

Dans la formation de SF6é, ces six orbitales hybrides sp3 d2 se chevauchent avec

des orbitales a moitié remplies d'atomes de fluor pour former six liaisons sigma

S-F.

En raison de I'hybridation sp3d2 du soufre, le SF 6 a une géométrie octaédrique

réguliere comme le montre la figure 9.27. Toutes les six liaisons S-F dans SF 6

ont la méme longueur de liaison.

sp3d?
, {A) spd? sp3d? F
A o~
-~ . ’/’ : 'Y Sw
T J sp3a? sp3a? Ff—‘ Fdeaszaar’
s = M ’ﬂ
‘) Z‘I 5 \}" ’S “\‘ l:,’/’
B e D,
sp’c? S ¥
(@) (b) F

Schéma II.6.14 : ’hybridation d’sp:
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Respect du principe d'exclusion de PAULT a chaque fois, bien entendu.

Hybridation XeF4
L'hybridation des orbitales a lieu dans |'atome central Xénon. La coquille de

valence de Xe contient deux électrons en orbite Bs et six électrons en orbite
5p. Dans la Be orbite, il y a une place pour d orbitale et f orbitale, les deux étant

\'

vides.

F<©E7F Fll““-..xj:]:”“:
ZQEF F/\‘AF

Xenuon wses six Esp'hoyhrid
atemnie oxhitals to hond to
the four fhuoring atos and
b0 uold fhee two Leme pairs.

Parmi les électrons 5s et 5p dans I'orbite la plus a I'extérieur de Xe, deux des
électrons orbitaux 5p sont excités par |'orbitale 5 d vacante, ce qui donne 4
¢lectrons hybrides non appariés, 2 en 5p et 2 en orbitales 5d.

Quatre atomes de fluor se lient a ces quatre électrons.Les deux paires
d'électrons non hybrides restantes sont libres de chaque c6té de |'atome
central.

Forme de XeF4
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Nombre total de paires d'électrons dans la coquille de valence du centre Atome
Xe=(8+4)/2=6 Nombre de paires de liaisons = 4 Nombre de paires isolées =
2 Par conséquent, la forme de la molécule serait carrée et plane.

TAELE 2.4 Geometric Arrangements Characteristic of Hybrid Orbital Sets

Atomic Hybrid
Orbital Set Orbital Set Geomelry Examples
1807
S0 Two sp _@_ BeF,, HeCl,
Linear
S Three sp* @ BF,, 50,
1207
Trigonal
planar
, Y * 109, .
S Bour sp CH,, NH., H.O, WNH,
Tetrahedral
oy
s Five sﬁd FF., 5F,, BrF;
1
Triggomal
bipyramidal
o
s Six sprd” _‘_} SE,, CIF., XeF,, PE,~
9°

Octahedral
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Repérage

IB Question

.- I State the type of hybridization shaded in ved I -l
co, o) 80, NH, CHCOOH H0  HCO
0: “ " H o e o
0=C=0 & Ay wi\, Hed A ¢
T O'/T\\o \ A HT-O_H H ‘ H H _,’\H
sp sp? sp’ sp* sp? sp* sp?
oz  NO, BrF,  XeF, CIF, XeF, CH,
8 : i F F rEy
01 3 = - H
PRV N L
i WA Bl  iKes  if—l LN
oA T A\F | LA TR E e
| ] S ] )
sp’ sp? dsp* dsp* dsp*  dsp? sp’
I Stattes thee hrybor clizati on shacled im rod and murmbe rof sigma and pi bomds l
C-SK
sigmabonds ” &P bond C- sp? O CH3 O )CH3
: b e |
HA i e | - Ao M,
LF N H,N N CN" NH e M vigl
7 “ * 2%’ |
CH nsp \/ H H\H H
N-sp! C-sp* N- sp? C- sp?
Ssigmabonds 19 sgma bonds 12 sigma bends
1 pi bond 2 pubonds 2 p bonds

II.6.2. Théorie de la répulsion des paires électroniques de la couche de
valence
Valence Shell Pair Electron Repulsion.

Ce sont les Britanniques Nevil Sidgwick et Herbert Powell de |'Université d'Oxford qui
ont proposé en 1940 une corrélation entre la géométrie moléculaire et le nombre
des électrons de valence.

En 1957 a UniversityCollege de Londres, Ronald Gillespie et Ronald Sydney Nyholm se
sont appuyés sur cette idée pour proposer une théorie plus détaillée.
En 1958 Gillespie déménage a Université McMaster en Ontario et continue a

développer et raffiner la théorie, de sorte qu'il est considéré comme le véritable
instaurateur de cette théorie. La méthode VSEPR s'inscrit dans la poursuite des
idées sur les liaisons chimiques de 6.N Lewis (1916).
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C'est une méthode simple et efficace permettant de prédire la géométrie des
molécules en se basant sur la théorie de la répulsion des électrons de la couche
de valence. Elle est aussi connue sous le nom de « théorie de Gillespie »

II.6.2. 1. Pré requis et supposition

La méthode VSEPR est fondée sur un certain nombre de suppositions,

notamment concernant la nature des liaisons entre atomes :

o les atomes dans une molécule sont liés par des paires d'électrons ;

» deux atomes peuvent tre liés par plus d'une paire d'électrons. On parle alors
de liaisons multiples ;

« certains atomes peuvent aussi posséder des paires d'électrons qui ne sont pas
impliqués dans une liaison. On parle de doublets non liants ;

o les électrons composant ces doublets liants ou non liants exercent les uns sur
les autres des forces électriques répulsives. Les doublets sont donc disposés
autour de chaque atome de fagon a minimiser les valeurs de ces forces ;

» les doublets non liants occupent plus de place que les doublets liants ;

o les liaisons multiples prennent plus de place que les liaisons simples.

IT.6.2. 2. Notations

Dans la suite de cet article, et suivant les usages de la méthode VSEPR, on
notera I'atome central de la molécule étudiée A.

Les doublets non-liants, c'est-a-dire les paires d'électrons appartenant a |'atome
central A et n'étant pas impliqués dans les liaisons seront notés E et m leur nombre.

Les doublets liants, c'est-a-dire les paires d'électrons étant impliqués dans des liaisons
entre |'atome central A et un autre atome seront notés X. Le nombre de doublets liants
sera noté n.

N.B: En ce qui concerne la géométrie de la molécule une liaison multiple est assimilable a
une liaison simple c'est-a-dire que n est plus simplement égal au nombre d'atomes liés
aA.

Les molécules simples, dont la géométrie est facilement définissable grdace a la méthode

VSEPR sont donc de la forme : AXmEn
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AXyEy

A: Atome central

X: Atome lié a A

M: Nombre d'atomes x

E: Doulet non liant N: Nomre de doulets non liant

Atome X
P*
Atome central
C.
H/ I”I'//H
H
AXy

IT.6.2.3Méthode AXmEn

Doulet non liant

Y
0
‘.

AX,E,

La méthode AXE permet de définir les figures suivantes :

Type
AX:Eo (AX1)
AX.E;
AX.E>
AX.E3
AXEo (AXo)
AXSE;
AXZE,
AXSE;
AX3Eq (AXa3)
AX3E;
AX3E>
AX4Eo (AXy)
AX4E;
AXLE,
AXsEo (AXs)
AXsE;
AXsEq (AXg)
AXgE1
AXEo (AX5)
AXgE1
AXsE»
AXsEo (AXs)

Géomeétrie
Linéaire
Linéaire
Linéaire
Linéaire
Linéaire
Coudée
Coudée
Linéaire
Trigonale plan
Pyramide trigonale
Formeen T
Tétraédre
Balancoire
Carré (plan)
Bipyramide trigonale

i
‘h,

Exemples

IIOO‘I
OIN ZI-I-I

|
BeCl,, HgCl,
SO,, O3
H0

KrF,, XeF,
BF;

NH;

CIF;, BrF;
CH,

Sk,

XeFy

Pyramide a base carrée

PCls
Brks

Octaedre

SFs

Pyramide pentagonale XeFq

Bipyramide pentagonale IF;
Pyramide pentagonale XeOFs

Pentagone (plan)

XeF5_

Carré antiprismatique | XeFg>
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IT.6.2.4. Géométrie des molécules

Molécules bidimensionnelles

Cette méthode considere que tous les doublets liants (notés X) et non liants (notés E) se
repoussent mutuellement afin de minimiser I'énergie de répulsion entre les paires
électroniques. Le schéma de répulsion se visualise aisément en plagant les paires
électroniques les plus éloignées possibles les unes des autres a la surface d'une sphere
et dont le centre est I'atome centrale (A).

Les figures de répulsions sont notées AXnE, ol m et n représentent respectivement le
nombre de doublets liants et non-liants (méthode AXE) de répulsion montrant la
répartition des doublets de la couche de valence d'un atome avec exemples de
moléculesde répulsion est différente de la géométrie de la molécule s'il existe
des doublets non-liants.

Les molécules deau et d'ammoniac présentent une figure de répulsion
tétraédrique, alors H>O a une forme coudée et l'ammoniac une forme de
pyramide trigonale.

Schéma II.6.15 : Géométrie des molécules
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Schéma II.6.17 : Géométrie des molécules
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II.7 Moments dipolaires permanents
II.7.1 Définition

Il s'agit d'une grandeur vectorielle que I'on peut associer a toute liaison polarisée.
Il est notée p (parfois p ) et ses caractéristiques sont les suivantes :
» sadirection est celle joignant les deux atomes liés.
» il est orienté de la charge partielle négative vers la charge partielle
positive
= sa valeur s'exprime en Debye (symbole D), elle est proportionnelle a la
valeur des charges partielles ainsi qu'a distance les séparant.
Exemple
Vecteurs moment dipolaire de la molécule de chlorure d'hydrogéne

%&
—5 +O
cl q( 7 = H

Schéma II.7.1 : La molécule est toujours globalement neutre, puisque le
nombre d'électrons n'a pas varié.

po= 18] x|

HenC.m ;
d en Coulomb (C) :
| en métre (m)
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II.7.2 Caracteére ionique

Le caractére ionique d'une liaison est obtenu par :
% de caractere ionique = 100 x y (expérimental) / p (calculé)
L (expérimental) se mesure aussi il est proposé dans les tables.

Y (calculé) ou p (théorique) ou p (maximum) il correspond au moment ou la charge
est de 3 = +e il en résulte que p (théorique) = e.d

L'unité du moment dipolaire est le Debye 1D = 3,33564 10 *°C.m

Repérages

Repérage 1 : La molécule d'eau posséde un moment dipolaire global
p (H20) = 1,845 D.

L'angle des liaisons O-H dans la molécule d'eau étant de 104,5 ° et la longueur de
la liaison O - H de 0,95 A°.

a. calculer le caractere ionique partiel de la liaison O - H.

b. Ce fort moment dipolaire fait de |'eau un solvant tres polaire.

c. Il apour autre conséquence que les points d'ébullition et de fusion de
I'eau sont anormalement élevés. Justifier ce fait expérimental.

SchemaII.7.2 :moment dipolaire global

“'\ABC2 = r|'\AB2 + ﬂ'\Ac2 +2 mag Mac COS a
MH202 = MoH- + Mo’ + 2 MoH MoH oS a
Muzo” = 2 mon’ (1+ cos a)

mor® = Muzo® / 2 (1+ cos a)

mow? = 1,8452 / 2 (1+ cos 104,5 = 2,27
mow = 1,51 D = 5,018 10%° C.m
m=d*d
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d=m/d=5018103%/70,95101°=-52810°¢Cc=0,33 ¢

La liaison OH est ionique a 33%

Il a pour autre conséquence que les points d'ébullition et de fusion de I'eau sont
anormalement élevés. Justifier ce fait expérimental.

Dans I'eau, il existe des liaisons Hydrogéne inter moléculaires qui unissent les
molécules entre elles. Les points d'ébullition et de fusion sont donc fortement
augmentés.

H
H +o Huosnse O H
/ /
o/ o H EEEE o
N H H H
+6
Polarité des molécules d'zau Formation de ligisons Hyd rogéne intermoléculaires

Schéma II.7.3 : La liaison OH
Repérage 2 :

La molécule SO; a une géométrie en V ; l'angle des deux liaisons S-O est de 119°. Son
moment dipolaire mesuré est de 1,65 D (1D = 0,333 10%° C. m).

e Donner la structure de Lewis de cette molécule.

e Montrer qu'on peut la décrire par deux structures mésoméres obtenues soit en
" excitant " S, soit en " excitant " O. La longueur de ligison expérimentale est de 1,43 A°.

e Comparer a la valeur calculée. Conclusion ? Calculer le pourcentage d'ionicité de ces
liaisons. Calculer les charges partielles portées par chaque atome.

s [0y s T8 SIVENING

S \ Y
o [N WINE]] o M,}‘r
o [44] [4]+/ ]

L)
_‘:
;:
—m

O 0] |0]

Schéma IT.7.4 : molécule SO, géométrie en V
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La géométrie de la molécule est bien du type AX:E en forme de V avec un angle proche
de 120°.

La valeur expérimentale de |'angle 119° est justifiée par la présence du doublet libre qui
est pratiquement compensée par celles des deux doubles liaisons, |'effet du doublet
libre I'emporte tout de méme et I'angle est trés Iégerement inférieur a 120°.

Si on examine les deux formes mésoméres on accordera un poids statistique plus
important a la forme a deux doubles liaisons et non chargée puisqu'elle posséde a la fois
d'avantage de liaisons et moins de charges que |'autre forme.

Remarque : la régle de |I'octet n'est pas respectée pour cette forme alors qu'elle I'est
pour |'autre, mais cette régle ne s'applique strictement qu'aux éléments de la deuxieme
période ce qui n'est pas le cas du soufre.

On peut aussi s'intéresser a la longueur expérimentale des liaisons.
*s=5,45, n*s=3,Z% =455, n*o = 2 soit pour les longueurs des ligisons S - O :
Simple 1,72 A° - Double : 1,48 A° - Triple 1,34 A°

La longueur réelle de la liaison de 1,43 A° est Iégérement plus courte que la valeur
approchée calculée pour la liaison double SO. Cela est en accord avec |I'hypothese que la
forme mésomeére a doubles liaisons est bien la forme la plus représentative de la
molécule réelle. Nous verrons que le raccourcissement observé peut €tre attribué a la
forte polarité de la liaison SO.

II.7.3 Calcul des charges partielles et du pourcentage d'ionicité :

Les moments dipolaires des liaisons s'ajoutent vectoriellement, leur résultante est le
moment dipolaire global de la molécule. Ici le moment dipolaire global est connu et nous
cherchons le moment dipolaire partiel d'une liaison SO qui nous permettra ensuite de
déterminer le pourcentage d'ionicité de la liaison.

Nous négligerons le moment dipolaire partiel du au doublet libre qu'il est
impossible d'évaluer.

Schéma II.7.
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Théoréme de Pythagore généralisé : Triangle ACA'
Masc® = Mag” + Mac’ - 2 Mag Mac cos (180 - a)
Magc” = Map® + Mac® + 2 Map Mac COS @

Ici on a de plus map - Mac-Mso

Msoz” = Mso’ + Mso” + 2 Mso Msp COS a

Mso2” = 2 Mso” + 2 Mso” COS a

Mso2’ = 2 Mso® (1+cosa)

Soit Mso?= Msoz°/ 2 (1+ cosa)
Application numérique :

mso’ = 1,65°/ 2 (1+cos 119 ) = 2,64

mso = 1,625 D
%Is0=208+1625/143=23,6%

Soit d = 0,24 e = 3,68 10 C

Cette ligison 24 % ionique est plus polarisée que la liaison H-Cl pour laquelle le
pourcentage d'ionicité n'est que de 17 %, cette forte ionicité justifie le
raccourcissement de la liaison observé.

Repérage 3 :
Sachant que le moment dipolaire partiel de liaison mN-O est de 0,15 D :
a) calculer le moment dipolaire global de I'ion NO3".

b) calculer le moment dipolaire global de la molécule NO, (a = 134°).

IRENE
N\
o [t] PNt

T
N
IREY N\;

0

&

N

0

|
o]

\%/

o [N] [N H]A

Schéma de Lewis de l'ion Nitrate NOs™

Schéma : de Lewis
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0 —

Hybride des rEsonances

Schéma : De Lewis

La géométrie de cet ion est du type AX; parfaitement symétrique, triangle équilatéral

parfait avec trois angles de 120° exactement.

En raison de cette symétrie parfaite le moment dipolaire global de NOj sera nul, en

effet la résultante de deux des vecteurs mNO donne un vecteur exactement opposé au

troisieme vecteur mNO et il y a donc annulation du moment dipolaire global. Cela se voit

facilement graphiquement mais on peut aussi le vérifier par le calcul.

o
T Methode graphigue :
Yy, On voit facilem ent gue la résultante
[o ) - I p. des deux wecteurs PN} rouges donne
-~ un vecteur vert opposé au troidéme
\ -~ vecteur PMNO blen
O

Schéma : Moment dipolaire

Addition vectorielle de deux moments dipolaires

Theorame de Pythagore generalise dans 12 trianglse ACA "

Mapc” = pap” @ pac” - 2 pap Mac COS (180 - o)
cos {180 — o) = — COSs o
= Z &+ 2 4+ 2 cos
Masc Mo s s s HMas lac oL

Schéma : Moment dipolaire
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Dans notre cas : a = 120° et cos a = -0,5, de plus, mAB = mAC

mABCZ = ﬂ'\AB2 + mAcz + 2 Mag Mac COS a

mABCZ =2 ﬂ'\AB2 + 2 mABZ* -0,5

2 2 2 2
Masc” = 2 Mag” = Mag” = Mgp
Magc = Mas

On obtient bien un vecteur opposé au troisieme e Résultante totale nulle.
b) calculer le moment dipolaire global de la molécule NO; (a = 134°).
Dans ce cas : a = 134° et cos a = -0,695, de plus, mAB = mAC

mAsz + mAcz + 2 Mag Mac COS a

2
Magc

zmABz+2mABZC°sa:2mABZ(1-COSG)

2
Magc

maec =2 *0,15* (1 + 0,695 ) = 0,5085

Magc = 0,713 D
Moz = 0,713 D

Repérage 4 : Acide maléique et acide fumarique
Ces deux composés isomeres ont la méme formule brute C4H4O04 et présentent
les structures suivantes :

HOOC\ / H \E_C/mm-l
/ \. /N

Acide maléique Acide fumarique

Schéma

TSP PPTTPTP En
supposant que le groupement COOH soit tres électronégatif (et donc plus
électronégatif que C) et en négligeant la polarité des liaisons C - H, montrer
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qualitativement que les moments dipolaires globaux des deux isomeéres doivent
étre trés différents I'un de |'autre. Quel est I'isomére possédant le moment
dipolaire le plus élevé? Quel est |'isomére possédant le moment dipolaire le plus
faible?

AN /! A }

¢c — ¢ M e = ¢ I

Acide maléique Acide fumarique

Les deux vectours sont dirigés dansle | Les deux vectours sont dirigés en sens

méme sens : moment dipslaire glo bal inverse: moment dipolaire global faible
imporrtont par annulation mutuelle
Schéma

2) Solubilité dans |'eau des acides maléique et fumarique

Sachant que les molécules polaires sont trés solubles dans les solvants polaires
alors que les substances peu polaires le sont beaucoup moins, prévoir lequel des
deux acides maléique ou fumarique est le plus soluble dans I'eau.

L'acide maléique polaire sera le plus soluble dans |'eau.

1) Point de fusion des acides maléique et fumarique
L'un de ces deux acides possede un point de fusion de 130°C et |'autre un point
de fusion de 226°C. Justifiez cette forte différence et attribuez son point de
fusion a chaque isomere.

Il existe ici des liaisons Hydrogéne intramoléculaires dans |'acide maléique qui
n'existent pas pour |I'acide fumarique. Ces ligisons intramoléculaires provoquent
un fort abaissement des températures de changement d'état. Les liaisons se
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faisant a I'intérieur de la méme molécule, les molécules sont plus individualisées.
Inversement |'existence de liaison intermoléculaire (entre molécules différentes)
dans |'acide fumarique augmente ses températures de changement d'état.

Acide maléique : liaisons H intramoléculaires & Point de Fusion abaissé Tf
130°C
Acide fumarique : liaisons H intermoléculaires é Point de Fusion élevé Tf
226°C

2) Constantes d'acidité des acides maléique et fumarique

L'un des deux isoméres possede les pKa suivants : pKi = 3 et pKz = 4,4

L'autre isomere posséde les pKa suivants : pKi = 1,9 et pKz = 6,2

On voit que |'un des deux composés possede simultanément le pK; le plus petit et
le pK2 le plus grand. Justifier ce fait expérimental par un/des schéma(s).
Attribuer a chaque isomére les valeurs de ces deux pKa.

Atome d'hydrogéne lié a deux oxygénes, donc mois libre.
Acidité diminuée = pKa augmente

0 H .. La liaison H fait apparaitre une charge

/ \\Q @ positive sur I'atome d'oxygéne concerné.

Ce deficit électronique se répercute sur

\ / E \ 'autre atome d'Oxygéne.

/ \ Atome d'hydrogéne lié a un atome déficitaire
H H eh ¢lectrons done plis facile d libérer.
Acidité augmentée - pKa diminue

L'acide maléique a liaison Hydrogene intramoléculaire possede a la fois le pK; le
plus petit et le pKz le plus élevé.

Acide maléique : pK; =19 et pKz = 6,2

Acide fumarique : pK1 = 3 et pK> = 4,4

Repérage
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SO,

SO; ‘

O=C=0
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IT.8 Délocalisation électronique / Mésomérie

II.8.1 Mise en évidence de la mésomérie ; formes résonantes.

A

\\: CaeHia CasHys

Reactant Product 1

Ces images montrent les effets de réactions de cyclisation observées dans une
molécule organique déposée sur une surface en argent.

En haut, des images de la molécule avant (A) et aprés (B) la réaction, obtenues
avec un microscope a effet tunnel. Au milieu, les images réalisées avec un
microscope a force atomique en mode sans contact. L'amélioration de la
résolution qui montre maintenant clairement et directement des liaisons
covalentes est impressionnante. La barre d'échelle matérialise 0,3 nanométre.
Ref : UC Regents, 2013
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II.8.2 Mise en évidence de la mésomérie ; formes résonantes.

La molécule d'ozone O3 a pour formule de Lewis :

o'/o\o

Dans cette description, une des liaisons O-O est plus courte et plus énergétique
que l'autre (la liaison double) ; de méme, un atome d'oxygene terminal est chargé
alors que l'autre est neutre. Or, des mesures expérimentales montrent que les
deux liaisons sont équivalentes, et que les atomes d'oxygene terminaux sont
également équivalents. Ces faits sont inexplicables avec la formule de Lewis
proposée.

On peut remarquer qu'il est possible décrire deux formules de Lewis
équivalentes, dans lesquelles les réles des atomes d'oxygéne terminaux et les
roles des liaisons sont échangés :

'&O\ﬂo\ : 0/0\0'

Les formes limites

0

Ces deux formules ne différent que par la localisation de certains électrons : les
deux électrons de la liaison 7 et les deux électrons d'un doublet non liant. Elles
sont appelées des formes mésomeéres ou des formes résonantes ou des formes
limites de I'ozone.

Les quatre électrons sont délocalisés sur les deux atomes d'oxygene terminaux
et les deux liaisons ; c'est le phénoméne de mésomérie. On peut schématiser la
délocalisation électronique sur I'hybride de résonance, dans lequel les pointillés
représentent 'ensemble des sites sur lesquels les électrons sont délocalisés.

0]
P

o - >0
La forme résonante

Cest la considération de l'ensemble des formes résonantes qui permet de
décrire la réalité de la répartition électronique au sein de la molécule
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Regles décriture des formules mésoméres. La délocalisation électronique
concerne exclusivement les électrons m, c'est-da-dire :

* les électrons des liaisons T,
* les électrons non liants, qu'il s'agisse de doublets ou d'électrons célibataires.

Etant donné que seuls les électrons m sont répartis différemment d'une forme
limite a l'autre, I'écriture des formes mésomeéres d'une méme molécule obéit a
certaines régles :

* toutes les formes résonantes ont le méme squelette, car les électrons o ne sont
pas affectés par la délocalisation électronique ;

* foutes les formes résonantes ont le méme nombre d'électrons de valence ;
* foutes les formes résonantes ont la méme charge globale.

Pour une molécule donnée, toutes les formes résonantes ne contribuent pas
nécessairement autant a la description de la molécule. Certaines sont plus
probables que dautres, c'est-a-dire qu'elles apportent plus d'informations
pertinentes sur la localisation des électrons. Une forme limite a d'autant plus de
poids dans la description de la répartition électronique que :

* Les atomes respectent la regle de l'octet ou ont une hyper valence compatible
avec leur configuration électronique ;

‘Les charges formelles sont en accord avec les électronégativités des atomes
(cette regle n'étant pas prioritaire sur la précédente) ;

* les charges formelles sont les plus petites possibles ;

- les charges formelles, surtout de méme signe, sont les plus éloignées possibles.

o o I

Ce-. H
- h‘“:-:\ -~
H N H

5

-

P

H e
- Ef:‘rr’f Nl

H H H
Hybnde de résonance

ou Structures limites
formes moyenne

Doublet Iib\rs Doublet liant DoubL?t liant
.o /
Liaison o Liaison o
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Aromaticité des molécules
Régle de Huckel :

Un composé est aromatique si :

il est cyclique.
- tous les atomes du cycle possédent une orbitale p.

- il est plan (ou quasiment plan) de fagon a permettre un recouvrement des

orbitales p (celles-ci sont donc perpendiculaires au plan du cycle).

- il posséde 4n+2 électrons p , avec h entier, valant 1,2,3,...... engagés dans le
recouvrement des orbitales , ainsi le benzeéne (6 électrons p donc n=1); le [18]
annulene * ( 18 électrons p donc n=4)...

- de la délocalisation des électrons p résulte une diminution de |'énergie

¢lectronique.

Exemple du benzéne
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2) Exemples d'hydrocarbures aromatiques:

BENZENE
(CeHe)

PHENOL

(ou Benzénol (TUPAC) ou Benzoph

énol)
(CeHe0)

DIPHENYLE
(C12H10)

ANTHRACENE
(C14H10)

DIPHENYLENE
(C12Hs)

TETRACENE
(ou Naphtacene)
(CigH12)

CHz

| T TOLUENE
= (C7Hsg)
OH MNH,
ANILINE -
(CeH7N) ‘
T
)
p— : !
/ \ NAPHTALENE -/ 7\
V) ot 3
— NN
§

B 3 1
N NN PHENANTHRENE . B

LA A (C1aH10)

§ 10 4 2\ 1

AZULENE

‘ N ‘ (C10Hs)
Y W 3D éclaté

3D en batons

[18]JANNULENE

WA\, ou cyclooctadéca- |
m 135791113151
VANV AV AV 7-nonaéne ] ‘

(CisH1s)
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3) Exemples d'hétérocycles aromatiques:

La régle de Hiickel peut &tre étendue a des hétérocycles :

4
3 5
%N
PYRIDINE PYRIMIDINE
2 B
(CsHsN) hy (C4HaNy) -
1 I
3D en batons
3D éclatée
3 4 3 4
FURANNE / \ THIOPHENE / \
(CaH.0) 2 5 (C4HaS) 2 5
1 D/ Sf/
3 4 5 4
B TR 3
PYRROLE QUINOLEINE
(C4HsN) 2 // g (CoH7N) 7 s
1M g N
H 1
a
1
INDOLIZINE §o=T Ty )
(CsHN) s n
5 +o3
Annexes

Energie de dissociation de quelques molécules

Liaison |aH (kJ/mel) Liaison AH (kJimel)

HsC -1 234 ZeH-CH; - H 368
HsC - CH 380 “H-=CHCH--H 361
HsC - OCH;: 3358 CH.=CH-H 444
CHyCH;-H 420 CegHs-H 464
CHsCH-=F ddd HC=C=-H 552
CHsCH- - €I 332 H-C - CH- aTe
CHaCH-- Br 285 ZHaCHs - CH4 255
CH-CH-- | 222 CH3CHZCH, - CH5 355
CH+CH; - OH 380  |CH:CH. - CH.CH; 343
CH3CH3 = OCH3 335 (CH3)sCH = CH3 351
CHsCH.CH- - H 410 (CHs):C - CH4 338
CHiaCH-CH- - F 444 HZ-H 495
CHiCH-CH- - CI 338 HOO-H 37T
CHsCH.CH- - Br 285 HS - OH 213
CHaCH-CH- - | 222 GHaCH-0 - OCH3 164
CHsCH.CH- - OH 380 CHsCH-O -H 438
CH3CHCH; - OCH; 335
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Mode

de réseau
Primitif centre Bases ecenirées | Faces centrées Elements de
symétrie
Systéme P I & F
3C4, 4C5, 6C;
Cubique
azbzc §
a=p=r"90° i, %
Rhomboédrique 1C;, 3G i
az=bz=c¢ Sc
a-By?90° @
Hexagonal 1C¢, 6C; i
a=b?¢c
a=p=00°
¥ 120° 7o
Quadratique 184, 4G i
a=b?¢c ras
a=p=y=-90° 5% 5c
Qrthorhom bique 3& i
a ?b? ¢ ’
a=p=y=90° 3
Monoclinique 15 i
a?b?ec -
s sl -
Triclinique
a?b? ¢ i
a pr

Les 14 réseaux de Bravais

170




Préfixe
Yotta
Zetta
Exa
Péta
Téra
Giga
Méga
kilo
hecto
déca

déci
centi
milli
micro
nano
pico
femto
atto
zepto
yocto
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