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LISTE DES ELEMENTS 

Nom 

Actinium 

Aluminum 

Américium 

Antimoine 

Argent 

Argon 

Arsenic 

Astate 

Azote 

Barium 

Berkélium 

Béryllium 

Bismuth 

Bohrium 

Bore 

Brome 

Cadmium 

Calcium 

Californium 

Carbone 

Cérium 

Césium 

Chlore 

Chrome 

Cobalt 

Copernicium 

Cuivre 

Curium 

Darmstadtium 

Dubnium 

Dysprosium 

Einsteinium 

Erbium 

Etain 

Europium 

Fer 

Fermium 

Fluor 

Francium 

Gadolinium 

Gallium 

Germanium 

Hafnium 

Hassium 

Hélium 

Holmium 

Hydrogéne 

ndium 

ode 

ridium 

Krypton 

Lanthanum 

Lawrencium 

Lithium 

Lutécium 

Magnésium 

anganese 

Meitnerium 

Numéro Masse 
Symbole atomique atomique 

Ac 89 227,028 

Al 13 26,9815 

Am 95 (243,06) 

Sb 51 121,76 

Ag 4] 107,868 
Ar 18 39,948 

As oe 74,9216 

At 85 (209,99) 

N 7 14,0067 

Ba 56 137,327 

Bk 97 (247,07) 

Be 4 9,01218 

Bi 83 208,980 

Bh 107 (264,12) 

B 5 10,811 

Br 35 79,904 

Cd 48 112,411 

Ca 20 40,078 

Cf 98 (251,08) 

C 6 12,011 

Ce 58 140,115 

Cs 55 132,905 

Cl 17 35,4527 

Cr 24 51,9961 

Co 27 58,9332 

Cn 112 (285) 

Cu 29 63,546 

Cm 96 (247,07) 

Ds 110 (271) 

Db 105 (262,11) 

Dy 66 162,50 
Es 99 (252,08) 

Er 68 167,26 

Sn 50 118,710 

Eu 63 151,965 

Fe 26 55,847 

Fm 100 (257,10) 

F 9 18,9984 

Fr 87 (223,02) 
Gd 64 157,25 

Ga 31 69,723 

Ge 32 72,61 

Hf 72 178,49 

Hs 108 (269,13) 
He 2 400260 

Ho 67 164,930 

H 1 1,00794 

In 49 114,818 

| 53 126,904 

Ir 7] 192,22 

Kr 36 83,80 

La 57 138,906 

Lr 103 (262,11) 

Li 3 6,941 

Lu 71 174,967 

Mg 12 24,3050 
Mn 25 54,9381 

Mt 109 (268,14) 

Nom 

Mendélévium 

Mercure 

Molybdéne 

Néodyme 

Néon 

Neptunium 

Nickel 

Niobium 

Nobélium 

Or 

Oxygéne 

Palladium 

Phosphore 

Platine 

Plomb 

Plutonium 

Polonium 

Potassium 

Praséodyme 

Prométhéum 

Protactinium 

Radium 

Radon 

Rhénium 

Rhodium 

Roentgenium 

Rubidium 

Ruthénium 

Rutherfordium 

Samarium 

Scandium 

Seaborgium 

Sélénium 

Silicium 

Sodium 

Soufre 

Strontium 

Tantale 

Technétium 

Tellure 

Terbium 

Thallium 

Thorium 

Thulium 

Titane 

Tungsténe 

Uranium 

Vanadium 

Xénon 

Ytterbium 

Yttrium 

Zinc 

Zirconium 

X* 

Symbole 

Md 

Hg 
Mo 

Nd 

Ne 

Np 
Ni 

Nb 

No 

Rf 

Numéro Masse 

atomique atomique 

101 (258,10) 

80 200,59 

42 95,94 

60 144,24 

10 20,1797 

93 237,048 

28 58,693 

Al 92,9064 

102 (259,10) 

79 196,967 

8 15,9994 

46 106,42 

15 30,9738 

78 195,08 

82 207,2 

94 (244,06) 

84 (208,98) 

19 39,0983 

59 140,908 

61 (145) 

91 231,036 

88 226,025 

86 (222,02) 

75 186,207 

45 102,906 

111 (272) 

37 85,4678 

44 101,07 

104 (261,11) 

62 150,36 

21 44,9559 

106 (266,12) 

34 78,96 

14 28,0855 

11 22,9898 

16 32,066 

38 87,62 

73 180,948 

43 (98) 

52 127,60 

65 158,925 

81 204,383 

90 232,038 

69 168,934 

22 47,88 

74 183,84 

92 238,029 

23 50,9415 

54 131,29 

70 173,04 

39 88,9059 

30 65,39 

40 91,224 

113 (284) 

114 (289) 
115 (288) 

116 (292) 

Le nom de ces éléments n’est pas encore déterminé. 
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A PROPOS.DES-AUTEURS 

Niva.bo Tro est professeur de chimie au Westmont College a Santa Barbara en Californie, oti il est 

membre du personnel enseignant depuis 1990. Il a obtenu un doctorat en chimie a l'Université 

Stanford pour son travail sur la mise au point et l'utilisation de techniques optiques dans l'étude 

de l’adsorption et de la désorption de molécules sur des surfaces sous ultravide. Puis, il a 

poursuivi des recherches postdoctorales a |'Université de Californie 4 Berkeley sur la cinétique 

de réactions ultrarapides en solution. Depuis son arrivée au Westmont College, le professeur Tro 

a obtenu des subventions du Fonds de recherche sur le pétrole de I'American Chemical Society, 

de la Research Corporation et de la Fondation nationale des sciences pour |étude de la cinétique 

de divers processus qui se produisent dans les couches minces adsorbées sur des surfaces 

diélectriques. A trois reprises, il a été honoré du titre de professeur exceptionnel de l'année et il 

a également recu le prix du chercheur exceptionnel de l'année au collége. Le professeur Tro vit a 

Santa Barbara avec son épouse, Ann, et leurs quatre enfants, Michael, Ali, Kyle et Kaden. Dans 

ses loisirs, le professeur Tro pratique le surf, le vélo, la randonnée en nature avec sa famille et 

aime faire la lecture de bons livres a ses enfants. 

Adaptation francaise 
Julie Vézina est enseignante en chimie au Cégep régional de Lanaudiére a LAssomption depuis 

2008. Bacheliére en biochimie et dipldmée de |'Université Laval, elle a aussi obtenu un doctorat 

en biologie de I’INRS-Institut Armand-Frappier pour ses travaux sur la dégradation des biphényles 

polychlorés par les bactéries du sol et une maitrise en biologie moléculaire de |'Université Laval 

pour son mémoire sur l’expression de l’a-fétoprotéine chez les cellules cancéreuses hépatiques. 

Dans le domaine de la vulgarisation scientifique, elle a collaboré durant ses études aux programmes 

Les tétes chercheuses (Merck-Frosst) et Les petits débrouillards (CLS) ainsi qu’avec le Musée 

Armand-Frappier afin d’aider a la promotion des sciences aupres des jeunes. Dans le domaine de 

‘edition, elle a collaboré en 2007 et 2008 a la redaction du manuel de sciences Synergie (Cheneliére 

Education), qui s’adresse aux éléves de la 4° année du secondaire. Depuis 2010, elle est aussi tutrice 

en sciences et en mathématiques auprés d‘étudiants en difficulté ou ayant des besoins particuliers. 

Jean-Marie Gagnon est bachelier en chimie et diplome de Ecole normale supérieure de 

l'Université Laval. Aprés avoir débuté comme professeur de chimie au Cégep de Joliette, il a 

enseigné pendant la plus grande partie de sa carriere au College de l'Assomption, puis au Cégep 

régional de Lanaudiére a L'Assomption. 

Dans le domaine de |’édition, il est auteur ou coauteur de 14 publications dans les domaines 

de la pédagogie et des sciences, principalement en chimie, et il a travaillé avec quatre éditeurs 

(Editions CEC, Cheneliére Education, Irwin Publishing et Pearson ERPI) pour I‘adaptation francaise 

de sept ouvrages de langue anglaise. De 1995 a 2007, il a contribué, aux Editions du Virevent, ala 

réalisation de plusieurs ouvrages en philosophie, en mathématique, en chimie et en enseignement 

de l'anglais. De 2007 a 2013, il a édité, chez ProLab Editions, plusieurs cahiers d’expériences de 

chimie en collaboration avec différentes personnes. 

Depuis le début de sa retraite aprés 38 ans d’enseignement, Jean-Marie Gagnon a ceuvré 

comme conférencier et consultant pour quelques établissements d’enseignement, tout en faisant 

partie de l’équipe bénévole d'une antenne locale de |'Université du troisiéme age, liée a 

l'Université de Sherbrooke. 



AVANT-PROPOS 

x 

A l’etudiant 
Dés le départ, je vous invite a réfléchir aux raisons qui vous incitent a vous inscrire a ce cours. 

Pourquoi suivez-vous un cours de chimie ? Plus généralement, pourquoi avez-vous entrepris des 

études collégiales ? Si vous étes comme la plupart des étudiants au collégial inscrits 4 un cours 

de chimie, vous répondrez probablement que ce cours est une exigence de votre dipléme et que 

vous avez entrepris une formation collégiale dans le but de décrocher plus tard un bon emploi. 

Bien que cette motivation soit bonne, j’aimerais vous en suggérer une meilleure. Je crois que la 

principale motivation de votre formation est de vous préparer a mieux vivre votre vie. Vous devez 

comprendre la chimie non pas pour ce que cela peut vous apporter, mais pour ce que cela peut 

faire pour vous. Comprendre la chimie, je pense, est une source importante de bonheur et 

d’épanouissement. Je m’explique. 

Acquérir des connaissances en chimie vous aide a vivre pleinement votre vie pour deux 

raisons fondamentales. La premiére est /ntrinseque: une connaissance de la chimie vous ouvre 

la porte a l’extraordinaire richesse du monde. La deuxiéme raison est extrinséque: comprendre 

la chimie fait de vous un citoyen mieux informé, vous permet de traiter de nombreux enjeux de 

notre temps. Autrement dit, la connaissance de la chimie fait de vous une personne plus riche et 

plus sage, et du coup votre pays et le monde deviennent un meilleur endroit pour vivre. Ces idéaux 

ont été au fondement de |’éducation depuis les débuts de la civilisation. 

Comment la chimie vous prédispose-t-elle a une vie riche et a une citoyenneté éclairée ? Je 

vous l’explique a l’aide de deux exemples. Le premier découle de la question suivante: « Selon 

vous, quelle serait l‘idée la plus importante de tout le savoir scientifique ? » Et ma réponse a cette 

question est: le comportement de la matiére est déterminé par les propriétés des molécules et 

des atomes. Cet énoncé simple est la raison pour laquelle j'aime la chimie. Nous, les humains, 

nous avons été capables d’étudier les substances qui composent le monde autour de nous et 

d’expliquer leur comportement en faisant appel a des particules tellement petites que nous 

pouvons a peine les imaginer. Si vous n’avez jamais pris conscience de la remarquable 

dépendance du monde visible par rapport au monde invisible, vous étes passé a coté d'une vérité 

fondamentale de notre univers. Ignorer cette vérité, c'est comme n’‘avoir jamais lu une piéce de 

Shakespeare ou vu une sculpture de Michel-Ange — ou, en fait, comme n’avoir jamais découvert 

que la Terre est ronde. Cela vous prive d’une connaissance extraordinaire et inoubliable du monde 

et de la capacité a le comprendre. 

Mon deuxiéme exemple montre comment la culture scientifique vous aide a étre un meilleur 

citoyen. Bien que je sois largement acquis au mouvement environnementaliste, un manque de 

culture scientifique dans certains secteurs de ce mouvement et |opposition anti-environnementale 

qui en résulte créent une confusion qui entrave le progrés réel et ouvre la porte a des politiques 

mal informées. Par exemple, j’ai entendu des experts conservateurs affirmer que les volcans 

émettent plus de dioxyde de carbone — le plus important gaz a effet de serre — que la combustion 

du pétrole. J'ai également entendu un environnementaliste libéral affirmer qu’il fallait cesser 

d’utiliser du fixatif pour les cheveux en aérosol parce qu'il cause des trous dans la couche 

d’ozone qui entrainent un réchauffement climatique. Eh bien, en ce qui concerne l’allégation 
selon laquelle les volcans emettent plus de dioxyde de carbone que la combustion du pétrole, elle 
peut étre refutée a l'aide des outils de base que vous allez apprendre a utiliser au chapitre 9 de 
ce manuel. Nous pouvons facilement démontrer que les volcans n’émettent que 1/50° du dioxyde 
de carbone émis par la combustion du pétrole. Quant au fixatif qui appauvrit la couche d’ozone et 
conduit ainsi au réchauffement climatique, il faut savoir que les chlorofluorocarbones qui 
appauvrissent la couche d’ozone ont été bannis des fixatifs pour cheveux depuis 1978 et que, de 
toute fagon, la diminution de la couche d’ozone n‘a rien a voir avec le réchauffement climatique. 



“ 

Les personnes qui ont des intéréts particuliers ou personnels peuvent aisément déformer la vérité 

devant un public mal informé, ce qui démontre que tous ont intérét a étre bien renseignés. 

Voila pourquoi je pense que vous devriez suivre ce cours. Non seulement pour satisfaire aux 

exigences de votre dipl6me ou pour obtenir un bon emploi, mais pour vous aider a mener une vie 

mieux remplie et pour rendre le monde un peu meilleur pour tous. Je vous souhaite le meilleur des 

succes dans cette aventure qui vous permettra de comprendre le monde autour de vous au 

niveau moléculaire. Les résultats en valent largement la peine. 

Au professeur 
Enseigner la chimie serait beaucoup plus facile si tous les étudiants avaient le méme niveau de 

préparation et de competences. Mais, hélas, ce n'est pas le cas. Bien que j’enseigne dans un 

établissement relativement sélectif, mes cours sont suivis par des étudiants dont la formation et 

les habiletés en chimie sont variables. Le défi d'un enseignement couronné de succes, selon moi, 

consiste par conséquent a imaginer une facon d’enseigner aux meilleurs étudiants sans pour autant 

perdre ceux dont la préparation et les compétences sont inférieures. Ma stratégie a toujours 

consisté a placer la barre relativement haute, tout en fournissant la motivation et le soutien 

nécessaires pour atteindre ce niveau. C’est exactement la philosophie du présent manuel: présenter 

un traitement rigoureux, accessible et pertinent de la chimie. \| ne faut pas compromettre la rigueur 

dans le but de rendre accessible la chimie a nos étudiants. Dans ce livre, j'ai mis beaucoup d’efforts 

pour réussir a combiner rigueur et accessibilité, pour créer un ouvrage qui ne dilue pas le contenu, 

mais qui peut a la fois étre utilisé et compris par tout étudiant prét a fournir l’effort nécessaire. Dans 

ce qui suit, je présente les cing caractéristiques essentielles qui deémarquent ce manuel. 

1. Principes de chimie générale / Une approche moléculaire est d’abord et avant tout un 

manuel centré sur l’étudiant. Mon principal objectif est de motiver les étudiants et les inciter 

a atteindre le niveau le plus élevé possible. On le sait tous, de nombreux étudiants choisissent 

de suivre le cours de chimie parce que c’est obligatoire; ils ne voient pas le lien entre la chimie 

et leur vie ou leur future carriére. Dans ce manuel, ces rapports sont établis systematiquement 

et avec efficacité. Contrairement a d’autres livres qui enseignent souvent la chimie comme une 

activité réservée aux laboratoires ou a l'industrie, cet ouvrage enseigne la chimie de maniére 

a faire ressortir sa pertinence pour les étudiants; il leur montre pourquoi la chimie est 

importante pour eux, pour leur future carriére et pour leur monde. 

2.  Principes de chimie générale / Une approche moléculaire est un manuel axé sur la 

pédagogie. L'application d'une approche cohérente et systématique dans les exemples (les 

étapes «trier», « établir une stratégie », «résoudre » et « vérifier ») vise a développer des 

habiletés relatives a la résolution de problémes. Dans le format a deux colonnes, celle de 

gauche montre aux éleves comment analyser le probleme et concevoir une strategie de 

résolution. Elle énumére les étapes de la solution accompagnées de leur raisonnement, 

tandis que la colonne de droite illustre a l’aide d‘un exemple |’élaboration de chacune de ces 

étapes. Dans la présentation en trois colonnes, celle de gauche expose une methode 

générale de résolution d'une catégorie importante de problémes qui est alors appliquée a 

deux exemples céte a céte. Cette stratégie permet aux étudiants de voir a la fois le modéle 

général et des facons légerement différentes d’utiliser la méthode dans des contextes 

différents. Le but consiste a aider les étudiants 4 comprendre a la fois le concept du 

probleme (au moyen de la formulation d’un plan conceptuel explicite pour chaque probléme) 

et la résolution du probleme. 

3. Principes de chimie générale / Une approche moléculaire est un livre qui privilegie une 

approche visuelle. Chaque fois que c'est possible, des images sont utilisées pour permettre 

a |'étudiant d’approfondir sa compréhension de la chimie. Pour faciliter la découverte de 

liens entre les phénoménes de tous les jours visibles a |’ceil nu et ce qui se passe réellement 

au niveau atomique et moléculaire, des images en plusieurs segments accompagnent la 

présentation des principes de chimie. Beaucoup de ces images se déclinent en trois parties: 

macroscopique, moléculaire et symbolique. Cette combinaison aide les etudiants a voir les 

relations entre les formules qu’ils écrivent sur papier (symbolique), le monde qu’ils pergoivent 

AVANT-PROPOS IX 
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autour d’eux (macroscopique) et les atomes et molécules qui constituent ce monde 

(moléculaire). En outre, la plupart des figures ont été congues d’abord pour enseigner, pas 

simplement pour illustrer. Elles sont enrichies d’annotations dans |'intention d’aider I’étudiant 

a saisir les processus les plus importants et les principes qui les sous-tendent. Les images 

qui en résultent contiennent beaucoup d’information, mais elles sont également claires et 

rapidement comprises. 

4. Principes de chimie générale / Une approche moléculaire est un ouvrage qui offre un 

«tableau d’ensemble ». Au début de chaque chapitre, un court paragraphe aide les étudiants 

a voir les relations clés entre les différents sujets qui sont étudiés. Au moyen d’un texte 

narratif ciblé et concis, je m’efforce de rendre claires pour les étudiants les idées de base 

de chaque chapitre. Des résumés provisoires sont fournis a des endroits choisis dans le 

texte, ce qui rend plus faciles a saisir (et a réviser) les points principaux des exposés 

importants. Et pour s’assurer que les étudiants ne perdent jamais de vue l'ensemble caché 

par les détails, chaque chapitre inclut plusieurs rubriques « Liens conceptuels » qui leur 

demandent de réfléchir aux concepts et de résoudre des problemes sans faire de calculs. Je 

veux que les étudiants apprennent les concepts et ne se limitent pas seulement a insérer les 

nombres dans des équations pour obtenir la bonne réponse. 

5. Principes de chimie générale / Une approche moléculaire est un manuel qui livre le coeur 

du programme de chimie standard, sans sacrifier l’étendue de la couverture. Grace a 

nos recherches, nous avons cerné les sujets que la plupart des professeurs n’enseignent 

pas et nous les avons éliminés; mais nous n’‘avons pas réduit de facgon sensible les sujets 

qu’ils enseignent. Quand on rédige un livre peu volumineux, la tentation est grande d’éliminer 

des sections qui illustrent l’intérét et la pertinence de la chimie; nous ne I’avons pas fait. 

Nous avons plutét écarté les sujets pointus, qui sont souvent mis dans les livres simplement 

pour satisfaire une petite minorité du marché. Nous avons également supprimé les 

renseignements superflus qui ne semblent pas essentiels aux explications. Le résultat est un 

livre de proportions raisonnables qui couvre l’essentiel des sujets en profondeur, tout en 

démontrant leur pertinence et leur intérét. 

J’espere que ce manuel pourra inspirer et seconder votre vocation d’enseignant de la 

chimie. Je suis de plus en plus convaincu de l’importance de notre tache. 

Nivaldo J. Tro 

Presentation de Il’adaptation francaise 
La chimie générale constituant un domaine vaste et diversifié, nous nous sommes efforcés de la 

présenter selon une suite logique qui épouse le fil conducteur de |’approche moléculaire. 

La premiére séquence remet en scéne, en les approfondissant, des notions de base normalement 

couvertes au secondaire: classification de la matiére, changements physiques et chimiques, 

unités de mesure (chapitre 1); éléments et composés, formules et nomenclature (chapitre 2). 

La deuxiéme séquence est consacrée a |’étude de l’atome lui-méme, son modéle et ses propriétés. 

Le chapitre 3 décrit l’atome, des premiers modeéles a celui de la mécanique quantique, et le 

chapitre 4 démontre comment utiliser ce dernier (configuration électronique, charge nucléaire 

effective et loi de Coulomb) pour expliquer les propriétés chimiques et physiques de |’atome. 

Nous combinons ensuite ces atomes afin de créer des substances: la troisiéme séquence permet 

d’étudier les propriétés des substances en discutant des théories de la liaison chimique (chapitre 5: 

liaison métallique, liaison ionique et liaison covalente). Ces modéles permettent ensuite 

d’apprendre, dans les chapitres 6 (structures de Lewis-Pauling, théorie RPEV, polarité et forces 

intermoléculaires) et 7 (propriétés des gaz, des liquides et des solides) comment décrire et 

expliquer les propriétés des différentes substances. Finalement, la quatriéme séquence traite 
de l’aspect quantitatif de la combinaison des substances: mole, masse atomique, composition 
chimique (chapitre 8) et stcechiométrie des réactions (chapitre 9), sans manquer d’y intégrer des 
calculs faisant appel aux lois des gaz. Ainsi placée a la fin, la stoechiométrie permettra aux 
étudiants de terminer la session avec des notions déja abordées en partie au secondaire et de les 
avoir plus présentes a |’esprit au moment d’aborder le cours de chimie des solutions. 
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COMMENT CE MANUEL VOUS AIDERA 
A ETUDIER LA CHIMIE 
L’enseignement de la chimie est une véritable passion pour Nivaldo Tro. Chaque jour, 
il s'efforce d'innover dans la facon de présenter les concepts de chimie a ses étudiants. 

Principes de chimie générale a été écrit a partir de son expérience 

d'enseignement et de son souci d’aider les étudiants a surmonter les 
difficultés auxquelles ils font face. Son approche pédagogique, a la fois 

rigoureuse et accessible, vise sans cesse a démontrer la pertinence 

de la chimie dans la vie quotidienne. 

Dans cet ouvrage, la chimie est rendue plus vivante et compréhensible 
grace a des figures qui exploitent l'imagerie graphique de facon 
sophistiquée afin de rendre palpables les correspondances entre 

la représentation symbolique (formules), le monde visible et 

la réalité au niveau moléculaire. 

Ce guide visuel présente les caractéristiques pédagogiques 
principales du manuel: 

Pertinence et approche concrete 

La chimie prend tout son sens et devient compréhensible. 

Voir a la page XIII de ce guide visuel. 

Imagerie avant-gardiste 

Des images attrayantes qui aident a saisir les concepts. 

Voir aux pages XIV et XV de ce guide visuel. 

Résolution de probleémes 

Des strategies eprouvées qui favorisent le développement d’aptitudes a résoudre 
des problemes. Voir aux pages XVI et XVII de ce guide visuel. 

Materiel de fin de chapitre 

Des aides a l’apprentissage qui renforcent la compréhension des concepts. 

Voir aux pages XVII et XIX de ce guide visuel. 
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PERTINENCE ET APPROCHE CONCRETE 

a chimie a un rapport avec tout ce qui se déroule autour de nous, chaque seconde. 

Ce livre vous aide a comprendre ce lien au moyen d’exemples marquants qui racontent 

la chimie. Chaque chapitre débute par une bréve introduction qui montre comment 

la chimie touche tout le monde, a tout moment. 

CHAPITRE 

et modele atomique 4 
moderne 

Propriéteés de l’atome 

Les Gudiants débutants 

en chimie considérent la 

science me une simple 
collection de données 

apparemment sans rapport 
qu'il faut apprendre par 

ceur. Pas du tour! 
IL suffit d'examiner ces 

informations correctement 
pour se rendre compte que 
rout est coherent et logique, 

Isaac Asimov 
(1920-1992) 

Pour qu'une cellule norveuse transmetto un signal 
la membrane cellulaire dans des directions oppos 
C’est fe rayon de ces ions (leur volume) qui explig' 

vent 
ntant des canaux ioniques. 
65 du processus. 

41 Transmission du signal nerveux 138 | 4.4 Propriétés chimiques des éléments 
152 42. Configurations électroniques 

placerles électrons dans les orbitales | 4,5 Propriétes physiques des éléments 
du modéle quentique 139 153 

4 Pouvoir de prédiction du modéle 46 Caractere métallique 174 
dela mécanique quantique 147 

Gaz, liquides et solides: 
forces intermoléculaires 

et substances 

. “he, 
oree laces e 

7.4 Gecko grimpour et forces 
intermoléculaires 272 

73 Gaz 25 

7.4 Liquides: tension superficielle 
viscosité ot capillarité 283 

7.9 Diagrammes de phases 301 

Quel peut bien étre le lien entre la grosseur d'un atome 
et la capacité a bouger votre main ? Voir le chapitre 4 

pour apprendre comment la chimie seconde la biologie 

pour expliquer la transmission du signal nerveux. 

CHAPITRE 

7 
A l'échelle moléculaire, 
c'est une piste de danse 

endiablée, 

Roald Hoffmann. 
(NEEN 1937) 

Ces exemples rendent la matiére plus accessible en contextualisant 

la chimie et en l’ancrant dans le monde dans lequel nous vivons. 

CHAPITRE 

Molécules et forces 6 

intermoléculaires 

Aucune théorie ne résout 
toutes les énignes 

auexquelles elle fait face 
dunt moment donné 

et parcillement, souvent 
les solutions déja trouvées 

ne sont pas parfaites. 

Thomas Kuhn 
(1922-1996) 

jamo conférent 4 ces deux molécules 

6.1 Agents édulcorants: le godt trompé 
parla forme moléculaire 226 

64 Forme des molécules et polarité 251 

65 Polarité et forces 
62 Structures de Lewis-Pauling 227 intermoléculaires 254 

63 Théorie RPEV: déterminer 
la geometrie des molecules 238 

Comment un agent édulcorant 
peut-il avoir un gout sucré sans 
étre un sucre ? Voir le chapitre 6 
pour comprendre comment le 

gout des molécules alimentaires 

est relié a leur forme 

tridimensionnelle. 

Comment un lézard gecko peut-il marcher au 
plafond ? Voir le chapitre 7 pour constater que 
la chimie permet de comprendre comment le 

gecko peut retenir tout son poids par le simple 

contact d'un seul doigt avec une surface solide. 



UNE IMAGERIE AVANT-GARDISTE 

QUIERUSIRE CEAIREMENT Eas @@ Gem 

La molécule dévoilée 

Une bonne partie des figures dans ce livre comportent trois segments: une image a l’échelle macroscopique 

(ce que vous pouvez voir avec vos yeux), une image a I’échelle moléculaire (ce que font les molécules) 
et une représentation symbolique (la maniére dont les chimistes représentent les processus au moyen 

de symboles et d’équations). 

Il s'agit pour vous de faire le lien entre, d’une part, ce que vous voyez et expérimentez (le monde 

macroscopique) et, d’autre part, les molécules au fondement de ce monde et les fagons dont les chimistes 
les représentent. C’est la, aprés tout, exactement en quoi consiste la chimie. 

Réaction de précipitation 

|  2KI(aq) + Pb(NO3),(aq) ————> 2KNO (aq) +  Pblo(s) 
Représentation | oer Cone) (soluble) eet) 

= | Lorsqu’on mélange une solution d’iodure de potassium avec une solution de nitrate 

sym bolique | de plomb(I\), il se forme un précipité jaune d'iodure de plomb(I!). 

w o @ 

A 

5 o- 2 KI(aq) 
2 2 i (soluble) 

5 se SS: ,¢ + Image a échelle 
Y x i moléculaire 

\ i : } 

i 5 NO; 
i : | Pb(NO3) (aq) 

Pb** ) (soluble) 
Image a l’échelle ———————_» | 
macroscopique ? Neti 

j (soluble 

os . 
@! mw 
@ (insoluble) 

Ke NOs? ~| 
we) Qa e aaa! 

KI et Pb(NO3), sont tous les deux solubles, mais le précipité, PbI,, est insoluble. Avant de 

se mélanger KI(aq) et Pb(NO3),(aq) se dissocient tous les deux dans leurs solutions 
respectives : 

KI(aq) Pb(NO3) (aq) 

Aussitot que les solutions sont mélangées, tous les quatre ions sont présents : 



Des images en plusieurs segments 

GUIDE VISUEL 

Des images en plusieurs segments créent des liens entre les représentations graphiques, 

les processus moléculaires et le monde macroscopique. 

Changement physique et changement chimique 

[| La glace séche se sublime: 

Representation See | co, aa) 
symbolique Composition chimique stable 

Changement physique 

| Le sucre se dissout: 

Cy2H220);(s) >  Ci2H220)1(aq) 

Composition chimique inaltérée w aoe a RS 

Changement physique ae 

b gy 

Image al’échelle —————___________> "= 
. al 

macroscopique 

(b) 

| Le gaz propane brile: 

C3H¢(g) + 5 O2(g) —_> 
3 CO2(g) + 4 H,O(g) 

Composition chimique modifiée 
Changement chimique 

CO,(s) 

Dioxyde de carbone 
solide (glace seche) 

CO2(g) 
Dioxyde de 

carbone gazeux 

Image a I’échelle 

moléculaire 

C2H>20);(s) 
Sucre solide 

j 

C)2H220), (aq) 
Molécules de 

sucre dissoutes 

CO2(g), H2O(g) 
Molécules de dioxyde 
de carbone et d’eau 

% 

C3Hg(g) 
Molecules 
de propane 

XV 



DES STRATEGIES COHERENTES QUI VOUS _ 
AIDENT DANS LA RESOLUTION DE PROBLEMES 
Une méthode rigoureuse de résolution de problémes est utilisée systématiquement dans tout le manuel. 

Exemple en deux colonnes 

La colonne de 

gauche explique 

comment le pro- 

bléme est résolu. 

Une structure 

en quatre étapes 

(«trier», «établir 

une stratégie », 

«résoudre » 

et « vérifier ») 

fournit un cadre 

pour analyser 

et résoudre les 

problemes. 

transition atomique et vous devez trouver la longueur 

| d’onde de la lumiére émise. 

=] Ss } = 2 m m Il a ll Nn 

| INFORMATION RECHERCHEE A 

| ETABLIR UNE STRATEGIE Dans la premiere partie 

| du plan conceptuel, calculez la variation de l’énergie 

de l’électron entre les orbitales n = 6 etn = 5 Alaide 

| de 'équation 3.4. 

Dans la seconde partie, trouvez AE joo, EN prenant 

donde correspondante a un photon de cette énergie a 

| la valeur négative de AE. i me, puis calculez la longueur 

| PLAN CONCEPTUEL 

n=5,n=6 et AEstome 

| Résolvez l’équation reliant l’énergie d’un photon a sa 

longueur d’onde pour A. Substituez l’énergie du photon 

et calculez A. 

| VERIFIER Les unités de la réponse (métres) sont correc 

il est donc sensé qu’une transition entre des niveaux de 

plus prés l'une de l'autre) produise une lumiére de lor 

EXERCICE PRATIQUE 3.4 

Déterminez la longueur d’onde de la lumiére absorbée 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 3.4 

Un électron de niveau n = 6 dans l'atome d’hydrogéne 

| raisonnable parce que 10° m se situe dans la région de V'infrarouge du spectre é 

sait que les transitions de n = 3 ou de n = 4 vers n = 2 sont situées dans la région de la lumiére visible ; 

| ma=p 
aide de l’équation 3.2. (La différence de signes entre : 

| AE photon &t AE giome S applique seulement a l’émission. AE= - 

| Lénergie d'un photon doit toujours étre positive.) Z é 
RELATIONS UTILISEES 

1 1 -18 l 1 
eR | eee SLO ee | (| 

ny ne nN; ne 

he AE=— [32] 
A 

RESOUDRE Suivez le plan conceptuel. Commencez par SOLUTION 

| calculer AE rome, 

| Calculez Ephoion en changeant le signe de AE ome. AExome = 2,18 < 105 ile = +] = -2,66x10 °J 
2 52 

AE photon = ~AEstome = +2,66 X 107-29 J 

| he 
AE = — 

A 

(6.63 x 10 J-3}[3.00 x 10°) 
Ss 

A = 

PASS SMO ( =) 

= 7,46 X 10°-° m (ou 7 460 nm) 

tes pour la longueur d’onde. La grandeur semble 

ectromagnétique. On 

valeur de n plus élevée (qui sont énergétiquement 

eur d’onde plus élevée, 

quand un électron dans un atome d’hydrogéne 

effectue une transition d'une orbitale n = 2 4 une orbitale n = 7. 

retombe a un niveau d’énergie inférieur, émettant 

une lumiére de A = 93,8 nm. Trouvez le niveau principal sur lequel I’électron est retombé, 

Chaque exemple résolu est suivi d’exercices pratiques que 
vous pouvez essayer de résoudre par vo 

aux exercices pratiques sont données a | 
us-méme. Les réponses 
‘annexe III. 

La colonne de 

droite montre 

l'élaboration des 

étapes expliquées 
dans la colonne 

de gauche. 

De nombreux 

problémes sont 

résolus a l'aide 

d'un plan 

conceptuel 
qui illustre 

visuellement 

les tapes qui 

vous conduisent 

de l'information 

donnée a la 

solution. 
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Exemple en trois colonnes 

Dans le cas de catégories importantes de problémes, des encadrés de méthodes 
de résolution en trois colonnes vous permettent de voir comment une méme 
méthode s'applique a différents problémes. 

La méthode générale est illustrée 

METHODE POUR... PLE 56 dans la colonne de gauche. 
ceazzl 

Représenter un schema | Représenter un schéma | Représenter un schema < a y RA 

d’hybridation et de liaison _| d’hybridation et de liaison _|_d’hybridation et de liaison Deux exemples résolus, cdte a cote, 

Ecrivez un schéma @hybridation | Ecrivez un schéma d’hybridation et permettent de voir facilement comment 

et de liaison de l'eau, HO. | de liaison de l’acétaldéhyde, ou éthanal, les différences sont prises encom pte. 

| CH,CHO. 
Ce) 
ll 

HeC— Cr 

1. Déterminez la structure de Lewis | SOLUTION | SOLUTION 

de la molecule. | La structure de Lewis de leau est La structure de Lewis de l’acétaldéhyde 

| la suivante : | est la suivante: 

H—O—H ‘a 

| ce 
| 
| H H 

2. Al'aide de la structure autour Latome d’oxygeéne a quatre voisins Latome de carbone le plus 4 gauche a 

de l'atome central (ou des atomes | (deux liaisons simples et deux paires | quatre voisins (quatre liaisons simples). 

internes), déterminez le nombre délectrons libres). | Latome de carbone le plus 4 droite 

de groupes d’électrons présents | a trois voisins (deux liaisons simples et * 

(voisins). une liaison double). 

3. Reportez-vous au tableau 5.5 pour Quatre voisins correspondent 4’ une | Latome de carbone le plus a gauche est 

choisir la bonne hybridation del'atome | hybridation sp’. | hybridé sp? et Patome de carbone le plus 

central (ou des atomes internes) basée | | a droite est hybridé sp. 

sur le nombre de voisins, | 

4. Dessinez la molécule, en commengant 

par I’atome central et ses orbitales. | 

Montrez le recouvrement avec les | 
orbitales appropriées sur les atomes 

terminaux. 

5. Identifiez toutes les liaisons a l'aide | Doublets libres | 9 7: C(SP)-H9) gs C(p) - O(p) 
de la notation s et p suivie du type | dans les orbitales sp? | 

d’orbitales qui se recouvrent. | 

a: C(sp) - H(s) : 3 
vegneem ec necc amma coraeo Des liens conceptuels sont placés 

wus ”) - H(s) | | Cmts . 

——$$—— | de facon stratégique pour aider 
EXERCICE PRATIQUE 5.5 EXERCICE PRATIQUE 5.6 a renforcer la compréhension des 
Ecrivez un schéma d’hybridation Ecrivez un schéma d’hybridation 
et de liaison de XeF,. et de liaison de HCN. concepts les plus ep aee, Les 

F H—C=N réponses se trouvent dans l’annexe IV. 
| veo B . z 

f—xe—F A intervalles réguliers, un encadré 
| 2 5 : : 
F énumére les exercices de fin de 

chapitre que vous devriez étre 

en mesure de faire a cette étape. 

En vous aidant du modéle des liaisons ioniques, déterminez lequel des composés a le point 

de fusion le plus élevé, NaCl ou MgO. Expliquez le classement relatif. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

10 a 17, 46, 47, 50 et 60. 



MATERIEL DE FIN DE CHAPITRE 
La section « Résumé du chapitre » vous aide a revoir systematiquement 

les concepts et techniques en vue de la préparation des examens. 

Section « Résumé du chapitre » 

Termes clés (voir le glossaire) 
Analyse dimensionnelle Etat (p. 6) 

(p. 26) Exactitude (p. 25) 

Atome (p. 2) Expérience (p. 4) 

Changement chimique (p. 10) Facteur de conversion (p. 26) 

Changement physique (p. 10) Fiabilité (p. 25) 

Chiffre significatif (p. 21) Gaz (p. 6) 

Chimie (p. 4) Hypothése (p. 4) 

Composé (p. 9) Kelvin (K) (p. 14) 

Composition (p. 8) Kilogramme (kg) (p. 14) 

Echelle Celsius (°C) (p. 14) Liquide (p. 6) 

Echelle Fahrenheit (°F) Litre (L) (p. 17) 
(p. 15) Loi de la conservation 

Echelle Kelvin (K) (p. 14) de la masse (p. 4) 

Elément (p. 8) Loi scientifique (p. 4) 

Erreur aléatoire (p. 25) Masse (p. 14) 

Erreur systématique (p. 25) Masse volumique (p) (p. 18) 

La liste des « Termes clés » 
énumeére en ordre 

alphabétique tous les 

termes en caractéres gras 
et en couleur du chapitre, 

avec les références aux 

pages. Leurs définitions 

figurent dans le glossaire. 

Equations et relations clés 

Nombre d’Avogadro (8.2) 

1 mol = 6,022 142 1 x 10% particules 

Constante d’Avogadro (8.2) 

Na = 6,022 X 10° particules/mol de particules 

Masse formulaire (8.3) 

pane masse atomique 
1° élément dans Xx q 

: du 1° élément 
la formule chimique 

Nbre d’atomes du | 

Nbre d’atomes du 
‘ masse atomique 

2° élément dans = X 1 
du 2° élément 

la formule chimique 

Composition en pourcentage massique (8.4) 

' masse de X dans 1 mol de composé 
Fomm (X) = - = 

masse de | mol de composé 

|. 

« 100% 

Matiére amorphe (p. 7) 

Matiére cristalline (p. 6) 

Mélange (p. 8) 

Mélange hétérogéne (p. 9) 

Mélange homogéne (p. 9) 

Méthode scientifique (p. 5) 

Métre (m) (p. 13) 

Millilitre (mL) (p. 17) 

Molécule (p. 2) 

Nombre exact (p. 22) 

ision (p. 25) 

Préfixe multiplicateur (p. 16) 

Propriété chimique (p. 10) 

Propriété extensive (p. 18) 

Propriété intensive (p. 18) 

Propriété physique (p. 10) 

Seconde (s) (p. 14) 

Solide (p, 6) 
Solide cristallin (p. 7) 

Substance (p. 6) 

Substance pure (p, 8) 

Systéme anglo-saxon (p. 13) 

Systéme international 

d'unités (SD (p. 13) 

Systéme métrique (p. 13) 

Température (p. 14) 

Théorie (p. 4) 

Théorie atomique (p. 4) 

Unité (p. 13) 

Unité dérivée (p. 17) 

Volume (p. 17) 

Concepts clés 

Liaison chimique et modéle de Lewis (5.2 et 5.3) 

> Les théories qui prédisent comment et pourquoi les atomes se lient 

ensemble sont fondamentales en chimie parce qu’elles expliquent 

la stabilité des composés et la forme des molécules. 

> On distingue trois types généraux de liaisons chimiques: les liai- 

sons ioniques, qui se forment entre un métal et un non-métal ; 

les liaisons covalentes qui se forment entre deux non-métaux ; et 

les liaisons métalliques qui se forment dans les métaux. 

> Des liaisons se forment lorsque les atomes délocalisent (liaison 

métallique), transférent (liaison ionique) ou partagent (liaison 

covalente) des électrons de valence pour atteindre des configura- 

tions électroniques de gaz nobles. 

>» Le modéle de Lewis représente les électrons de valence par des 

points autour du symbole d’un élément. Quand deux ou plusieurs 

éléments se lient ensemble, les points sont transférés ou partagés 

de sorte que chaque atome obtienne huit points, soit un octet (ou 

deux points, un doublet, dans le cas de lhydrogéne). 

Liaison métallique et modéle de la mer d’électrons (5.4) 

>» Dans une liaison métallique, les atomes forment une structure 

dans laquelle chaque métal perd des Electrons et les céde 4 une mer 

d’électrons. La mer d’éiectrons chargée négativement attire les 

ions métalliques chargés positivement, ce qui maintient ensemble 

les atomes du métal. 

> Le modéle de la mer d’électrons rend bien compte des propriétés 

particuliéres des métaux. La conductibilité électrique, la conduc- 

tibilité thermique, la malléabilité et la ductilité s‘expliquent par la 

mobilité des électrons délocalisés. 

Masse molaire de la formule empirique (8.5) 

Formule moléculaire = formule empirique x n, ot n = 1, 2, 3, ... 

masse molaire 
n= 

masse molaire de la formule empirique 

Loi de Boyle-Mariotte: relation entre la pression (P) 

et le volume (V/) (8.6) 

steels 
Vc — (Tet nconstantes) 

P 

PyVi= Pave 

Loi de Charles: relation entre le volume (V) et la température (T) (8.6) 

Vx T(P etn constantes, T en kelvins) 

La section «Concepts clés » 

résume les idées les plus 
importantes du chapitre. 

Liaison covalente et modéle de Lewis (5.6) 

> Dans une structure de Lewis covalente, les atomes voisins se par- 

tagent les électrons de valence pour former des octets (ou des dou- 

blets). Une paire unique d’électrons partagés constitue une liaison 

simple, alors que deux ou trois paires d’électrons partagés consti- 

tuent des liaisons doubles ou triples, respectivement. 

> Les électrons partagés dans une liaison coyalente ne sont pas tou- 

jours partagés également; quand deux non-métaux différents for- 

ment une liaison covalente, la densité électronique est plus grande 

du cété de I’élément le plus électronégatif. II en résulte une liaison 

polaire, avec un élément qui porte une charge partiellement posi- 

tive et l'autre, une charge partiellement négative. 

> Les éléments ayant des électronégativités tres semblables forment 

des liaisons covalentes non polaires et ceux qui ont des diffé- 

rences d’électronégativités intermédiaires forment des liaisons 

covalentes polaires. 

Liaison covalente et modéle quantique (5.7) 

> Dans la théorie de la liaison de valence, une liaison chimique est 

représentée par le recouvrement d’orbitales atomiques 4 demi 

remplies (ou dans certains cas, le recouvrement entre une orbitale 

complétement remplie et une autre, vide). 

> Les orbitales qui se recouvrent peuvent étre soit des orbitales ato- 

migues standard, comme Is ou 2p, soit des orbitales atomiques 

hybrides. Celles-ci sont des combinaisons mathématiques de plu- 

sieurs Orbitales standard localisées sur un seul atome. Les orbi- 

tales hybrides de base sont sp, sp? et sp*. 

La section « Equations et relations clés» 
dresse la liste de chacune des équations 

clés et des relations quantitatives 
importantes qui apparaissent 

dans le chapitre. 



Exercices de fin de chapitre 

Biucile Mjmoyen Dy aifficite 

Problemes par sujet 

Structures de Lewis-Pauling (6.2) 

@®1. En vous aidant de la charge formelle, déterminez laquelle 
des deux structures de Lewis-Pauling est la meilleure : 

® 2. En vous aidant de la charge formelle, déterminez laquelle 

des deux structures de Lewis-Pauling est la meilleure: 

H 

Problemes récapitulatifs 

‘| 42. Dans les locaux renfermant du matériel de grande valeur ou 

dans lesquels un systéme de gicleurs 4 eau ne peut étre utilisé 

(salles informatiques, musées, bibliothéques, etc.), on utilise 

souvent une installation d’extinction automatique 4 gaz 

(IEAG) pour lutter contre les incendies. Le gaz agit alors de 

fagon a étouffer le début d’incendie (systéme a l’argon, au 

CO, et a l’azote) ou comme un inhibiteur (halon). Ces sys- 

témes sont toutefois moins efficaces 4 basse température. 

Expliquez pourquoi. 

‘Mj 43. Dans une démonstration fréquemment faite en classe, un bal- 

lon est rempli d’air et plongé dans l’azote liquide. Le ballon se 

contracte 4 mesure que les gaz dans le ballon se refroidissent. 

Supposez que le ballon contienne initialement 2,95 L dair a 

une température de 25 °C et a une pression de 0,998 atm 

Calculez le volume attendu du ballon aprés un refroidissement 

4-196 °C (le point d’ébullition de l’azote liquide). Lorsque la 

démonstration est effectuée, le volume réel du ballon décroit 

Les problémes récapitulatifs 

combinent de la matiére 

de différentes parties 
du chapitre, et souvent 

de chapitres antérieurs 

également, ce qui vous 

permet de savoir si vous 

maitrisez l'intégration 
de la matiére du cours. 

Dy 5. Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de chaque ion. Donnez 

les structures de résonance au besoin et attribuez les charges 

formelles 4 tous les atomes. Si nécessaire, écrivez un octet 

étendu auprés de l’atome central pour abaisser la charge 

formelle. 

(a) PO,* (résonance). (c) SO,2- (résonance). 

(b) CN’. (d) ClO, . 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling pour chaque molécule 

ou ion. Donnez les structures de résonance au besoin et attri- 

buez les charges formelles @ tous les atomes. Si nécessaire, 

écrivez un octet étendu a proximité de l’'atome central pour 

abaisser la charge formelle. 

(a) SO,?~ (résonance). 
(b) HSO,~ (résonance). 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de chaque molécule ou 

ion. Utilisez des octets étendus au besoin. 

(a) PFs. (b) I, . (c) SFy. 

& 6. 

(c) SO. 

(d) BrO,” (résonance). 

(d) GeF,. 

Problemes conceptuels 

GUIDE VISUEL 

Les problémes par sujet sont 

appariés aux différentes sections du 
chapitre. Les réponses apparaissent 

dans I’'annexe II. 

Les problémes conceptuels 

vous permettent d’évaluer votre 

compréhension des concepts 

clés du chapitre, souvent par un 

raisonnement qui fait intervenir 

peu ou pas de calculs. 

(75. Un liquide volatil (qui s’évapore facilement) est placé dans un bocal qui est ensuite scellé. 

La masse du bocal scellé et de son contenu change-t-elle lorsque le liquide s’évapore ? 

@©76. Le diagramme suivant représente du dioxyde de carbone solide, également appelé glace séche. 

Quel diagramme représente le mieux la glace séche aprés sa sublimation en gaz? 

Examinez le diagramme de phases du dioxyde de carbone 

illustré a la figure 7.34. Quelles transitions s’effectuent 

lorsqu’on augmente uniformément la pression sur un échantil- 

lon gazeux de dioxyde de carbone de 5,0 atm a —56 °C jusqu’a 

75 atm a —56 °C? 

Le tétrachlorure de carbone présente un point triple 4 249,0 K 

et un point de fusion (a 1 atm) de 250,3 K. Le tétrachlorure de 

carbone est-il plus dense a l’état solide ou a I’état liquide ? 

Expliquez votre réponse. 

®06. 

«D> 47. 

Les climatiseurs ne refroidissent pas seulement l’air, mais 

lasséchent également. Supposons qu’une piéce d’une maison 

mesure 6,0 m X 10,0 m X 2,2 m. Si la température extérieure 

est de 30 °C et la pression de vapeur de l’eau dans lair est a 

85 % de la pression de vapeur de l’eau a cette température, 

“py 48. 

quelle masse d’eau faut-il retirer de lair chaque fois que le 

volume d’air de la piéce circule dans le climatiseur? La pres- 

sion de vapeur de l'eau 4 30 °C est de 0,0418 atm. 

Problemes défis 

“070. En 1999, les scientifiques ont découvert un nouveau type de 

trous noirs dont la masse serait de 100 a 10 000 fois supé- 

rieure 4 celle du Soleil, mais qui occupent moins d’espace que 

notre Lune. Supposons que la masse d’un de ces trous noirs 

soit équivalente a celle de 1 X 10% soleils et que son rayon soit 

égal 4 la moitié de celui de la Lune. Quelle est la masse volu- 

mique du trou noir en grammes par centimétre cube? Le 

rayon du Soleil est de 7,0 X 10° km et il posséde une masse 

volumique moyenne de 1,4 X 10° kg/m*. Le diamétre de la 

Lune est de 2,16 X 10° mi 

Les problémes défis sont concus pour 
mettre au défi les étudiants les plus forts. 

XIX 
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Ce qui est 

incompréhensible, 

c’est que le monde 

soit compréhensible. 

Albert Einstein 

(1879-1955) 

L’hémoglobine, la protéine dont la principale fonction est de transporter l’oxygéne dans le sang 

(illustrée schématiquement ici), peut se lier aux molécules de monoxyde de carbone (les sphéres 

rouges et noires reliées) ainsi qu’a celles de l’oxygéne. 
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Molécule de monoxyde de carbone 
co 

Atome 
doxygene 

Atome 

de carbone 

Molécule de dioxyde de carbone 
CO, 

Atome 

doxygéne 
Atome 

doxygene 

Atome 

de carbone 

elon vous, quelle serait l'idée la plus importante de tout le savoir humain ? Evidemment, 

il y a de nombreuses réponses a cette question — certaines sont pratiques, certaines, 

philosophiques et d'autres sont scientifiques. Si l’on s’en tient aux réponses scien- 

tifiques, voici la mienne: les propriétés de la matiére sont déterminées par les propriétés 

des molécules et des atomes. Les atomes et les molécules déterminent le comportement de 

la matiére — s‘ils étaient différents, la matiére serait différente. Les propriétés des molécules 

d'eau, par exemple, déterminent le comportement de l'eau; les propriétés des molécules 

de sucre déterminent celui du sucre et les molécules qui composent notre corps déterminent 

celui de notre corps. La compréhension de la matiére a I’échelle moléculaire assure une 

maitrise sans précédent sur cette matiére. La révolution survenue en biologie au cours des 

cinquante derniéres années a été rendue possible grace a notre compréhension approfondie 

des molécules qui composent les organismes vivants. 

ERI Atomes et molécules 
La plupart des villes nord-américaines, dont la mienne, subissent une certaine pollution 

atmosphérique. Le monoxyde de carbone, un gaz incolore émis dans les échappements 

des autos et des camions, constitue une source importante de cette pollution. Ce gaz est 

composé de molécules de monoxyde de carbone, chacune d’entre elles étant formée d’un 

atome de carbone et d’un atome d’oxygéne réunis par une liaison chimique. Des parti- 

cules inframicroscopiques appelées atomes sont les éléments constitutifs fondamentaux 

de toute la matiére. Dans la nature, toutefois, il est rare de trouver des atomes libres. IIs 

réagissent plutdt les uns avec les autres pour se stabiliser et forment des composés 

ioniques et métalliques ou des molécules. 

Les propriétés des substances qui nous entourent dépendent des atomes et des molé- 

cules qui les composent. Par exemple, la toxicité du monoxyde de carbone provient de la 

propriété qu’ont ses molécules de se lier a ’hémoglobine, une protéine présente dans 

les globules rouges du sang et nécessaire au transport de l’oxygéne. Ces molécules ayant 

la taille, la forme et les propriétés chimiques qui leur permettent de se fixer a la perfection 

au site actif de ’hémoglobine. Le monoxyde de carbone diminue par conséquent la capa- 

cité de transport d’oxygeéne dans le sang (figure 1.1). Respirer de l’air contenant trop de 

monoxyde de carbone (plus de 0,04 % en volume) peut provoquer des pertes de conscience, 

voire la mort, parce que le cerveau ne recoit pas assez d’oxygéne. Par exemple, un moteur 

d’automobile qui tourne dans un garage fermé ou un réchaud au propane qui brile trop 

longtemps dans un espace clos ont provoqué des décés en raison de l’accumulation de 

monoxyde de carbone. En plus petites quantités, le monoxyde de carbone provoque un 

surcroit de travail pour le coeur et les poumons et peut causer ainsi des maux de téte, des 

étourdissements, des faiblesses et de la confusion. 

Les autos et les camions émettent aussi de plus grandes quantités du dioxyde de 

carbone, une autre molécule étroitement apparentée au monoxyde de carbone. La seule 

différence entre ces deux molécules réside dans la présence dans le dioxyde de carbone 

de deux atomes d’oxygéne au lieu d’un seul. Cet atome d’oxygéne additionnel influe 
profondément sur les propriétés du gaz. Nous respirons beaucoup plus de dioxyde de 
carbone — qui constitue 0,04 % de Vair et qui est un produit de notre propre respiration 
— que de monoxyde de carbone, et pourtant, nous n’en mourons pas. Pourquoi? Parce 
que la présence du second atome d’oxygéne empéche le dioxyde de carbone de se lier au 
site de transport de oxygéne dans I’hémoglobine, ce qui le rend beaucoup moins 
toxique. Bien que des niveaux élevés de dioxyde de carbone (supérieurs A 10 % de l’air) 
puissent @tre toxiques pour d’autres raisons, la circulation sanguine peut en renfermer 
des niveaux plus faibles sans conséquences fécheuses. Le monde des molécules est ainsi 
fait. Tout changement dans une molécule — comme l’ajout d’un atome d’oxygeéne au 
monoxyde de carbone — modifiera vraisemblablement les propriétés de la substance 
constituée de cette molécule. 
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Le monoxyde de carbone peut 
se fixer sur le site actif de 
'hemoglobine qui transporte 
normalement l’oxygéne. 

Le site de liaison pour 
I’oxygéne et le monoxyde | 
de carbone se nomme 
un groupe héme. 

“4 

Structure de I’heme. Large anneau 
constitué d’une molécule organique 
appelée porphyrine qui forme 
un complexe de coordination avec 
un atome de fer permettant de fixer 
le dioxygeéne. 

/ 

Uhémoglobine, la molécule qui 
permet le transport de l’oxygene 
dans les globules rouges 

A FIGURE 1.1 Liaison du monoxyde de carbone a l'hemoglobine L’hémoglobine, une grosse molécule 

protéique, transporte l’oxygéne dans les globules rouges du sang. Normalement, chaque sous-unité de la 

molécule d’hémoglobine contient un groupe heme dont le centre est occupé par un atome de fer auquel se lie 

l‘oxygéne. Les molécules de monoxyde de carbone peuvent elles aussi se lier a l’atome de fer et prendre la place 

de l’oxygéne, ce qui réduit la quantité d‘oxygéne pouvant atteindre les tissus de l’organisme. 

A titre d’exemple, considérons deux autres molécules étroitement apparentées, l’eau Dans l'étude de la chimie, les atomes 

sont souvent illustrés par des boules 

colorées, chaque couleur représentant 

une sorte d’atome différent. Par exemple, 

et le peroxyde d’hydrogeéne: 

Molécule d'eau Molécule de peroxyde d’hydrogéne une boule noire représente un atome 
H20 H202 de carbone, une boule rouge, un atome 

Atomes d’oxygéne et une boule blanche, 

doxygéene un atome d’hydrogene. 

Atomes Atomes 
@hydrogene dhydrogene 

Une molécule d’eau est constituée d’un atome d’oxygeéne et de deux atomes d’hydrogéne. Le peroxyde d’hydrogéne utilisé comme 

Une molécule de peroxyde d’hydrogéne renferme deux atomes d’oxygéne et deux atomes antiseptique ou agent décolorant est 

d’hydrogéne. Cette différence moléculaire, en apparence petite, entraine une énorme considérablement dilue. 

différence entre l’eau et le peroxyde d’hydrogéne. Lau est le liquide familier et stable que 

nous buvons tous et dans lequel on se baigne. Le peroxyde d’hydrogéne, par contre, est un 

liquide instable qui, dans sa forme pure, brfile la peau exposée a son contact et sert de car- 

burant dans les fusées. Quand vous versez de l’eau sur vos cheveux, ils deviennent mouillés, 

mais si vous utilisez plutét du peroxyde d’hydrogéne — ce que vous avez peut-étre déja fait 

si vous avez décoloré vos cheveux — il se produit une réaction chimique qui les blondit. 
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A Tableau représentant le chimiste 
francais Antoine Lavoisier, célébre 

notamment pour sa loi de la conservation 

de la matiére et son /raité élémentaire 

de chimie (1789), l'un des premiers jalons 

de la chimie moderne. Ses travaux sur 

les gaz et sur le role de l’oxygéne lors de 

la combustion ont aussi permis d'invalider 

la théorie du phlogistique*, largement 

répandue a cette époque. Il est représenté 

ici en compagnie de son épouse, Marie-Anne, 

qui l’a soutenu en illustrant ses travaux 

de recherche et en traduisant pour lui 

des articles scientifiques de l’anglais. 

Les propriétés d’une substance (point de fusion, point d’ébullition, apparence phy- 

sique, etc.) sont déterminées par les liaisons et les interactions entre les atomes et les 

molécules qui la composent. Sont-elles polaires ? Quelle est leur géométrie ? Leur force ? 

Est-ce un lien physique ou une attraction entre des charges’? Les atomes sont-ils placés 

les uns par rapport aux autres selon une séquence précise ? Si nous voulons comprendre 

les substances qui nous entourent, nous devons comprendre les atomes et les molécules 

qui les composent — voila l’objectif premier de la chimie. On peut donc définir la chimie 

de la fagon suivante : 

La chimie est la science qui cherche 4 comprendre le comportement 

de la matiére en étudiant le comportement des atomes et des molécules. 

ER) Approche scientifique de la connaissance 
La connaissance scientifique est empirique — elle est basée sur observation et Vexpé- 

rimentation. Les scientifiques observent et effectuent des expériences sur le monde 

physique pour mieux le connaitre. Certaines observations et expériences sont qualita- 

tives (noter et décrire comment un processus se produit), mais bon nombre sont quan- 

titatives (mesurer et quantifier des données concernant le processus). Par exemple, 

Antoine Lavoisier (1743-1794), un chimiste frangais qui a étudié ia combustion, a effectué 

des mesures minutieuses de la masse d’objets avant et aprés les avoir brilés dans des 

contenants fermés. Il a remarqué que la masse totale de la matiére dans le contenant au 

cours de la combustion ne subissait aucun changement. Lavoisier a effectué une obser- 

vation importante sur le monde physique. 

Les observations aménent souvent un scientifique 4 formuler une hypothese, c’est- 

a-dire une tentative d’interprétation ou d’explication des observations qu’il est en train 

d’effectuer. Par exemple, Lavoisier a expliqué ses observations sur la combustion en fai- 

sant l’hypothése que lorsqu’une substance brile, elle se combine avec une composante de 

Yair. Une bonne hypothése est falsifiable, ce qui signifie qu’elle prédit des faits que 

d’autres observations peuvent confirmer ou réfuter. La validité des hypothéses est mise a 

l’épreuve par des expériences, des procédures extrémement précises et soigneusement 

concues pour générer des observations susceptibles de confirmer ou d’infirmer une hypo- 

thése. Les résultats d’une expérience peuvent appuyer une hypothése ou prouver qu’elle 

est erronée. S’il est prouvé qu'elle est fausse, l’hypothése doit étre modifiée ou rejetée. 

Dans certains cas, un ensemble d’observations similaires peut conduire a la formu- 

lation d’une loi scientifique, un énoncé concis qui résume les observations passées et 

prédit les futures. Par exemple, Lavoisier a résumé ses observations sur la combustion 

avec la loi de la conservation de la masse, qui stipule que, au cours d’une réaction 

chimique, la matiére ne peut étre ni créée ni détruite. Cette loi a résumé les observations 

de Lavoisier sur les réactions chimiques et a permis de prédire les résultats d’observa- 

tions futures sur les réactions. Les lois, comme les hypothéses, sont également soumises 

a des expériences qui peuvent les appuyer ou prouver qu’elles sont fausses. 

Une ou plusieurs hypotheses bien établies peuvent former le fondement d’une théorie 

scientifique. Une théorie scientifique est un modéle pour la compréhension de la nature 
en proposant une explication de ce que fait la nature et de la fagon dont elle le fait. Les 
théories scientifiques bien établies constituent donc le point culminant de la connaissance 
scientifique, prédisant souvent un comportement qui dépasse largement les observations ou 
les lois a partir desquelles elles ont été créées. La théorie atomique proposée par le 
chimiste anglais John Dalton (1766-1844) en est un bon exemple. Dalton a expliqué la loi 
de la conservation de la masse, de méme que d’autres lois et observations de l’Epoque, en 
affirmant que la matiére est composée de petites particules indestructibles appelées atomes. 

* A la fin du 17° siécle, J.J. Becher affirme que tous les matériaux inflammables contiennent du « phlogiston » 
(du grec phlogistos, = inflam mable »)s une substance incolore et inodore qui se dégage lors du processus 
de combustion. I] attribue a ce fluide imaginaire la perte de masse observée lorsqu’une substance brile. 
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Etant donné que ces particules ne font que se réarranger au cours des changements 

chimiques (et ne se forment pas ou ne disparaissent pas), la quantité totale de masse 

demeure la méme. La théorie de Dalton est un modéle du monde physique — elle nous 

éclaire sur la fagon dont la nature fonctionne, et par conséquent elle explique nos lois et 

nos observations. 

Enfin, approche scientifique retourne aux observations, habituellement sous la 

forme d’expériences, pour mettre les théories a I’épreuve. Par exemple, les scientifiques 

peuvent vérifier la théorie atomique en essayant d’isoler un seul atome ou en essayant de 

les voir (en fait, ces deux vérifications ont déja été réalisées). Les théories sont validées 

par des expériences comme celles-ci, mais il est impossible de les prouver de fagon défi- 

nitive parce qu'une observation ou une expérience nouvelle a toujours le potentiel de 

révéler une faille. Remarquez que l’approche scientifique commence par l’observation et 

se termine avec l’observation, parce qu'une expérience est tout simplement une procédure 

soigneusement contrdlée pour générer des observations critiques destinées a vérifier une 

théorie ou une hypothése. Chaque nouvel ensemble d’observations a le potentiel de raffi- 

ner le modéle original. Cette approche, souvent appelée la méthode scientifique, est 

résumée a la figure 1.2. Les lois scientifiques, les hypotheses et les théories sont toutes 

sujettes a une expérimentation continue. Si une expérience prouve qu’une loi, une hypo- 

thése ou une théorie sont erronées, il faut les réviser et concevoir de nouvelles expériences 

pour les mettre a l’épreuve. Avec le temps, les théories et les lois erronées sont éliminées 

ou corrigées, tandis que les théories et les lois exactes — celles qui sont conformes aux 

résultats expérimentaux — demeurent. 

Méthode scientifique 

A l€poque de Dalton, on pensait 

que les atomes étaient indivisibles. 

Aujourd’hui, avec les réactions 

nucléaires, on sait que les atomes 

peuvent étre brisés en composantes 

plus petites. 

Confirmation 

(ou révision de I'hypothése) 

Epreuve de validité 

Epreuve de validité 

Confirmer 

(ou révision de la loi) 

A FIGURE 1.2 Schéma illustrant la méthode scientifique 

Les théories établies avec une solide évidence sont les éléments les plus puissants de 

la connaissance scientifique. Vous avez peut-étre entendu la phrase: «Ce n’est qu'une 

théorie », qui laisse entendre que les théories sont facilement réfutables. Un tel énoncé 

traduit une profonde incompréhension de la nature d’une théorie scientifique. Les théo- 

ries bien établies pourraient presque mériter de porter le nom de vérité en science. Lidée 

que toute matiére est composée d’atomes n’est « qu'une théorie », mais elle s’appuie sur 

200 ans de preuves expérimentales. C’est un élément puissant de la connaissance scienti- 

fique a partir duquel de nombreuses autres idées scientifiques ont été construites. 

Un dernier mot au sujet de la méthode scientifique : certaines personnes imaginent a 

tort que la science est un ensemble strict de régles et de procédures qui conduisent auto- 

matiquement a des faits objectifs indiscutables. Or, ce n’est pas le cas. Méme notre dia- 

gramme de la méthode scientifique n’est qu'une representation idéale théorique de la 

vraie science, mais il nous aide a saisir les distinctions importantes. Faire de la vraie 

science exige beaucoup de travail, de minutie, de créativité et méme un peu de chance. En 

effet, les théories scientifiques ne viennent pas uniquement des données recueillies ; 

elles sont élaborées par des hommes et des femmes de grand génie et d’une remarquable 

créativité. Une grande théorie n’est pas différente d’un tableau de maitre et nombreux sont 

ceux qui y percoivent une beauté comparable. 

Confirmation 

(ou révision de la théorie) 

Epreuve de validité 

5 
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Vous trouverez les reponses 

raseacsiepnes uaa solas <@)) Lien conceptue! 1.1 Lois et théories 
l'annexe IV. 

C'est l'augmentation de la température 

qui fait passer la matiére de |’état solide 

a l'état liquide, puis a l'état gazeux. 

Lorsqu’un gaz est exposé a un fort 

courant électrique, il peut se former 

un état supplémentaire, l'état plasma. 

Quel énoncé explique le mieux la différence entre une loi et une théorie? 

(a) Une loi est la vérité alors qu’une théorie n’est que pures spéculations. 

(b) Une loi résume une série d’observations apparentées, alors qu’une théorie en donne 

les raisons fondamentales. 

(c) Une théorie décrit ce que fait la nature; une loi décrit pourquoi elle le fait. 

EF} Classification de la matiére 
La matiére est tout ce qui occupe un espace et posséde une masse. Ce livre, votre pupitre, 

votre chaise et méme votre corps sont tous composés de matiére. De fagon moins évidente, 

lair qui nous entoure est également de la matiére — 11 occupe lui aussi un espace et posséde 

une masse. On appelle souvent substance un type de mati¢re, comme lair, l’eau ou le sable. 

Et on classe la matiére selon son état — solide, liquide ou gazeux — et selon sa composition. 

Etats de la matiére: solide, liquide et gaz 
La matiére peut exister dans trois états différents principalement: solide, liquide et gaz. 

Dans la matiére solide, les atomes ou les molécules sont trés proches les uns des autres et 

occupent des positions fixes. Bien que les atomes et les molécules vibrent, ils ne se 

déplacent pas dans l’espace, ni les uns par rapport aux autres. Par conséquent, un solide 

occupe un volume fixe et possede une forme plus ou moins rigide. La glace, aluminium 

et le diamant sont des exemples de solides. La matiére solide est cristalline lorsque ses 

Matiére solide Matiere liquide Matiere gazeuse Matiére plasma 

A. Dans un solide, les atomes ou les molécules ne se déplacent pas dans l'espace et ne peuvent que vibrer. Dans un 
liquide, bien que les atomes et les molécules soient trés proches, ils peuvent glisser les uns par rapport aux autres, 
ce qui permet au liquide de s'écouler et de prendre la forme de son contenant (fluidité). Dans un gaz, les atomes ou 
les molécules sont trés espacés et bougent a grande vitesse dans toutes les directions. Uespace important entre les 
particules rend ce gaz compressible. Par ailleurs, |'ionisation d'un gaz crée un quatriéme état, appelé |’ état plasma, 
dans lequel les charges formées sont attirées les unes par les autres sans toutefois s'immobiliser. 



atomes et ses molécules sont disposés selon une CHa: 

structure répétitive étendue (figure 1.3). Elle peut eracture réguliere 

aussi étre amorphe lorsqu’elle est composée tridimensionnelle 

d’atomes ou de molécules qui ne sont pas réunis 

par un assemblage régulier étendu. Le sel de table 

et le diamant sont des exemples de solides cristal- 

lins; les formes géométriques bien ordonnées 

des cristaux de sel et de diamant correspondent 

a larrangement géométrique régulier de leurs 

atomes. Le verre et le plastique sont des exemples 

de solides amorphes. 

Dans la matiére liquide, les atomes et les 

molécules sont presque aussi tassés les uns contre 

les autres que dans la matiére solide, mais ils sont 

libres de se déplacer, ce qui donne aux liquides un 

volume fixe, mais une forme indéterminée. Les 

liquides prennent la forme de leur contenant. 

Leau, l’alcool et l’essence sont tous des substances 

liquides a température ambiante. 

Dans la matiére gazeuse, il y a beaucoup d’es- 

pace entre les atomes et les molécules et ceux-ci 

sont libres de se déplacer les uns par rapport aux 

autres ; c’est pourquoi les gaz sont compressibles 

(figure 1.4). Quand vous comprimez un ballon ou Duaant 

que vous vous assoyez sur un matelas gonflé, vous C (diamant) 

obligez les atomes et les molécules a occuper un 

espace plus petit, de sorte qu’ils se rapprochent les 

uns des autres. Les gaz prennent toujours la forme et le volume de leur contenant. 

Lhélium, l’azote (le principal constituant de l’air) et le dioxyde de carbone sont des subs- 

tances gazeuses a température ambiante. 

Solide — non compressible Gaz — compressible 

A FIGURE 1.4 Compressibilité des gaz || est possible de comprimer les gaz, c’est-a-dire de les forcer 

a occuper un volume plus petit, parce que, a l'état gazeux, il ya beaucoup d’espace vide entre les atomes et 

les molécules. 

Souvent considéré comme le quatriéme état de la matiére bien qu’il nécessite une 

transformation chimique, |’état plasma est produit lorsqu’un gaz est soumis a un puissant 

champ électrique ou électromagnétique ou encore a une température tres élevée. Toujours 

compressible contrairement a I’état liquide, il se distingue d’un gaz par la présence de 

cations et d’électrons libres en grande quantité, ce qui le rend conducteur et crée une 

1.3 Classification de la matiére 7 

@ FIGURE 1.3 Solides cristallins 
Le diamant est un solide cristallin composé 

d’atomes de carbone disposés selon une 

structure réguliére répétitive. 
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A La lumiére percue lors d’un éclair est causée par un plasma. Lorsqu’un éclair se crée, le puissant courant 

électrique formé surchauffe les gaz présents dans l’atmosphere et les transforme en plasma. Les atomes 

présents dans ce milieu trés énergétique sont excités et émettent alors de la lumiére (nous verrons ce 

phénoméne en détail au chapitre 3). C’est un phénoméne identique qui permet aux «néons» des enseignes 

lumineuses d’émettre de la lumiére. 

cohésion entre les particules. Cette cohésion permet au plasma d’acquérir certaines pro- 

priétés des fluides. On estime que 99 % de la matiére visible de l Univers se trouve a I’état 

de plasma. Une étoile, par exemple, est une masse de plasma. Bien que sur Terre, les 

conditions ne soient pas favorables a la formation du plasma, on retrouve ce gaz ionisé 

dans quelques objets de la vie quotidienne, tels les téléviseurs a écran plasma ou les tubes 

fluorescents. I] se forme aussi naturellement lors de l’apparition d’éclairs et on en trouve 

une grande quantité dans l’ionosphére . 

Classification de la matiére selon sa composition: 
éléments, composés et mélanges 
En plus de classer la matiére selon son état, on peut la classer selon sa composition, c’est- 

a-dire, selon les types et les quantités de substances qui la composent. Le diagramme de 

la page suivante illustre comment on peut classifier la matiére selon sa composition. 

Dans la classification de la matiére, la premiére division repose sur la possibilité que 

la composition de la matiére varie ou non d’un échantillon a un autre. Par exemple, la 

composition de l’eau pure ne varie jamais. C’est toujours de l’eau 4 100 %, et, par consé- 

quent, une substance pure, c’est-a-dire une substance composée uniquement d’un seul 

type d’atomes ou de molécules. A Vopposé, la composition du thé sucré peut varier consi- 

dérablement d’un échantillon a un autre, selon, par exemple, la force du thé ou la quan- 

tité de sucre ajouté. Le thé sucré est un exemple d’un mélange, une substance composée 

de deux ou plusieurs types différents d’atomes ou de molécules que l’on peut combiner 

dans des proportions variables a l’infini. (Notez que le thé sans sucre est aussi un mélange.) 

Par ailleurs, on distingue deux catégories de substances pures, les éléments et les 
composés, selon qu’il est possible ou non de diviser ces substances en composants plus 
simples. Par exemple, ’hélium utilisé pour gonfler un dirigeable ou un ballon de féte est 
un élément, une substance qui ne contient qu’un seul type d’atomes. Lioxygéne que vous 

* Lionosphere est une partie de ’atmosphére qui s’ionise sous l’effet des rayons ultraviolets du Soleil. 
Elle est essentielle 4 la transmission des ondes radio. 
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respirez (O,) est aussi un élément. En revanche, l’eau est un composé, c’est-a-dire une 

substance constituée de deux ou plusieurs types d’atomes (I’hydrogéne et l’oxygeéne) pré- 

sents dans des proportions définies (2 hydrogeénes pour | oxygeéne, soit H,O). 

On peut également classer les mélanges en deux catégories dites hétérogénes ou 

homogénes selon que les substances se mélangent de fagon uniforme ou non. Ainsi, le 

sable mouillé est un mélange hétérogéne, dans lequel la composition varie d’un point a 

lautre, alors que le thé sucré est un mélange homogene, dont la composition est constante 

en tout point. Les mélanges homogeénes possédent une composition uniforme parce que 

les atomes ou les molécules qui les composent s’associent sans distinction dans tout le 

mélange. Les mélanges hétérogénes sont constitués de parties distinctes parce que les 

atomes ou les molécules qui les composent ne se répartissent pas uniformément. Encore 

une fois, vous constatez que les propriétés de la mati¢re sont déterminées par les atomes 

ou les molécules qui les composent. 

Lien conceptuel 1.2 Substances pures et mélanges 

On représente un atome d’un certain type d’élément par un petit cercle et un atome d’un 

second type d’élément par un petit carré. Dessinez (a) une substance pure composée 

des deux éléments (dans un rapport un pour un); (b) un mélange homogéne composé des 

deux éléments; (c) un mélange hétérogéne composé des deux éléments. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 1 a 6 et 80. 

1.3 Classification de la matiére 

Thé sucré 
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Atomes de fer 

Oxyde de fer 
(rouille) 

A FIGURE 1.6 Changement chimique: 

larouille Lorsque le fer rouille, les atomes 

de fer se combinent avec des atomes 

d'oxygene pour former une substance 

chimique différente, le composé d’oxyde 

de fer(IIl). La formation de rouille est un 

changement chimique et la tendance du fer 

a rouiller est une propriété chimique 

ER) Changements physiques et chimiques 

et propriétés physiques et chimiques 

Chaque jour, nous sommes témoins de transformations que subit la matiere : la glace fond, 

le fer rouille, essence brile, les fruits marissent et l’eau s’évapore. Qu’arrive-t-il aux 

molécules qui composent ces échantillons de matiere au cours de tels changements ? En 

fait, la réponse dépend du type de changement. Les transformations qui ne modifient que 

l’état ou ’'apparence, mais pas la composition, sont des changements physiques. Les 

atomes ou les molécules qui composent une substance ne changent pas leur identité au 

cours d’un changement physique. Par exemple, quand l’eau bout, elle change d’état en 

passant de 1’état liquide a l’état gazeux, mais le gaz reste composé de molécules d’eau, ce 

qui signifie qu’il s’agit d’un changement physique (figure 1.5). 

Les molécules d'eau passent 
de l'état liquide a I’état gazeux: 

changement physique. 

A FIGURE 1.5 Changement physique: I’ébullition Lorsque |'eau bout, elle se transforme en gaz, mais 

sa nature chimique ne se modifie pas, car les molécules d'eau sont les mémes a |'état liquide et a |’état gazeux. 

L'ébullition est un changement physique et le point d’ébullition de l'eau est une propriété physique. 

A Vopposé, les transformations qui modifient la composition de la matiére sont des 

changements chimiques. Ces changements entrainent des réarrangements des atomes et 

transforment les substances originales en substances différentes. Par exemple, la rouille 

qui se forme sur un morceau de fer est le résultat d'un changement chimique. Les atomes 

qui composent le fer (atomes de fer) se combinent avec des molécules d’oxygéne de lair 

pour former l’oxyde de fer(II]), la substance orangée qu’on appelle habituellement rouille 

(figure 1.6). La figure 1.7 illustre quelques autres exemples de changements physiques 

et chimiques. 

Les changements physiques et chimiques sont des manifestations des propriétés phy- 

siques et chimiques. Une propriété physique est une propriété indépendante de tout 

changement de composition, alors qu’une propriété chimique est une propriété qu’une 

substance présente seulement quand sa composition change, entrainant la formation d’une 

nouvelle substance. Par exemple, l’odeur de l’essence est une propriété physique ; l’essence 
ne modifie pas sa composition quand son odeur se répand dans l’air ambiant. Par contre, 
Vinflammabilité de Vessence est une propriété chimique ; l’essence modifie sa composi- 
tion quand elle bridle, se transformant en substances complétement nouvelles (surtout du 
dioxyde de carbone et de l’eau). Les propriétés physiques incluent l’odeur, le godt, la 
couleur, l’apparence, le point de fusion, le point d’ébullition et la masse volumique. Les 
propriétés chimiques incluent la corrosivité, l’inflammabilité, ’acidité, la toxicité et 
d'autres caractéristiques semblables. 



1.4 Changements physiques et chimiques et propriétés physiques et chimiques 

Changement physique et changement chimique 

CO,(s) 
Dioxyde de carbone 
solide (glace séche) 

¥ 
La glace séche se sublime: 

CO,(s) ——> COy(g) 

Composition chimique stable 
Changement physique 

CO,(g) 

Dioxyde de 
carbone gazeux 

C12H920},(s) 

Sucre solide 

Le sucre se dissout: & => 
& s 

Cy2Hy2011(s)_ > Cy2H220)1(aq) 

Composition chimique inaltérée 
Changement physique 

C12H220}; (aq) 
Molécules de 

sucre dissoutes 

(b) 

CO,(g), H2O(g) 
Molécules de dioxyde 
de carbone et d'eau 

Le gaz propane brile: 

C3H¢(g) a SD O>(g) a 

3 CO,(g) + 4H,O(g) 

Composition chimique modifiée 
Changement chimique 

C3Hs(g) 
Molécules 
de propane 

(c) 

A FIGURE 1.7 Changements physiques et chimiques (a) La sublimation (le passage de |'état solide a 
gazeux) de la glace séche (CO, solide) est un changement physique. (b) La dissolution du sucre est un 

changement physique. (c) La combustion du propane est un changement chimique. 

11 
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Les changements nucléaires mettent Les différences entre les changements physiques et chimiques ne sont pas toujours 

en jeu des atomes d'un element qui se apparentes. Seule une caractérisation chimique permet de confirmer si un changement 

transforment en atomes d'un element donné est physique ou chimique. Dans de nombreux cas, cependant, on peut déterminer 

petaren si un changement est de nature chimique ou physique en se basant sur ce qu’on connait 

Un changement physique donne des changements. Les changements d’état de la matiére, comme la fusion ou l’ébullition 

naissance a une forme differente ou les changements de la condition physique de la matiére, comme ceux qui résultent de 

de la meme substance, alors qu'un l'action de couper ou de broyer, sont clairement des changements physiques. Quant aux 

Snanusmet SHINN antialie changements chimiques, ils mettent en jeu des réactions chimiques, lesquelles sont sou- 
la formation d'une substance Sie ' Z 
complétement différente. vent mises en évidence par un échange de chaleur ou des changements de couleur. 

} EXEMPLE 1.1 | Changements et propriétés physiques et chimiques 

Déterminez si chaque changement est de nature physique ou chimique. Dans chaque cas, quel type 

de propriété (chimique ou physique) est a l’origine du changement ? 

(a) Lévaporation de l’alcool a friction. 

(b) La combustion d’une lampe a V’huile. 

(c) La décoloration des cheveux par le peroxyde d’hydrogene. 

(d) La formation de givre par une nuit froide. 

SOLUTION 

(a) Lorsque l’alcool a friction s’évapore, il passe de l’état liquide a l’état gazeux, mais il demeure de l’alcool ; 

c’est un changement physique. La volatilité (la capacité a s’évaporer facilement) de l’alcool est une 

propriété physique. 

(b) L-huile a lampe brile parce qu’elle réagit avec l’oxygeéne de l’air pour former du dioxyde de carbone et 

l'eau; c’est un changement chimique. Linflammabilité de ’huile a lampe est une propriété chimique. 

(c) Lapplication de peroxyde d’hydrogeéne sur les cheveux modifie les molécules de pigments qui donnent 

sa couleur a la chevelure; c’est un changement chimique. La capacité des cheveux de se décolorer est 

une propriété chimique. 

(d) Le givre se forme par une nuit froide parce que la vapeur d’eau dans lair change d’état pour former de la 

glace solide; c’est un changement physique. La température a laquelle ’eau géle est une propriété physique. 

EXERCICE PRATIQUE 1.1 

Déterminez si chaque changement est de nature physique ou chimique. Dans chaque cas, quel type de 

propriété (chimique ou physique) est a lorigine du changement? 

(a) Un fil de cuivre est aplati avec un marteau. 

(b) Une piéce de monnaie de cinq cents en nickel se dissout dans l’acide pour former une solution bleu-vert. 

(c) La glace séche se sublime (se change en gaz) sans avoir fondu. 

(d) Une allumette s’enflamme quand elie est frottée sur une pierre. 

Les réponses aux problemes des rubriques Exercices 

pratiques et Exercices pratiques supplémentaires 

se trouvent a l’annexe III. 

<@) Lien conceptuel 1.3 Changements physiques et chimiques 
Le diagramme a gauche représente des molécules d’eau liquide dans un récipient. 

Quel diagramme représente le mieux les molécules d’eau aprés leur évaporation par 
) Pébullition de Peau a l’état liquide ? Pa So iat ae 
Ss 2 
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Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

7 a 11, 75 a 77. 

ER] Unités de mesure 
En 1999, la NASA a perdu la sonde spatiale, Mars Climate Orbiter, qui devait étre un 

satellite météorologique gravitant autour de Mars. A Vissue de l’enquéte sur la catas- 

trophe, le président de la commission a établi la conclusion suivante: «L’omission de 

convertir des unités du systéme anglo-saxon au systéme métrique constitue la cause prin- 

cipale de la perte de l’astronef.» A cause de cette erreur, Vengin spatial de 125 millions 

de dollars est entré trop profondément dans I’atmosphére martienne et s’est consumé. En 

chimie comme dans l’exploration spatiale, les unités — les quantités standard utilisées 

pour indiquer les mesures — sont essentielles. Si on les interpréte mal, les conséquences 

peuvent étre désastreuses. 

Les deux systémes d’unités les plus courants sont le systeme anglo-saxon, utilisé 

aux Etats-Unis, et le systeme métrique, utilisé dans la plupart des autres pays. Le sys- A Lasonde Mars Climate Orbiters‘est 

téme anglo-saxon est basé sur des unités comme les pouces, les verges et les livres, alors désintégrée dans l’atmosphére martienne 

que le systéme métrique est un systeme décimal qui utilise les centimétres, les métres et par suite d'un manque de communication 

les kilogrammes. Le systeme d’unités utilisé par les scientifiques repose sur le systeme EI SCM eS CMOS EI C1) 
omis de mentionner les unités qu’ils avaient 

métrique et est appelé systeme international d’unités (SI). utilisées dans leurs calculs. 

Unités standard 

Le tableau 1.1 présente les unités de base standard du SI. Pour l’instant, considérons attenti- 

vement les quatre premieres de ces unités, dont le métre comme unité standard de longueur, 

le kilogramme comme unité standard de masse, la seconde comme unité standard de 

temps et le kelvin comme unité standard de température. 

U'abréviation SI vient de l’expression 

Tableau 1.1. imi Unites de base du SI Systéme international d’unités. 

Quantité Unité Symbole 

Longueur Metre m 

Masse Kilogramme kg 

Temps Seconde s 

Température Kelvin K 

Quantité de substance Mole mol 

Courant électrique Ampere A 

Intensité lumineuse Candela cd 

Mesure de longueur: le metre 
Le métre (m) est légérement plus long qu’une verge (1 verge mesure 36 pouces, alors 

qu’un métre mesure 39,37 pouces). 

PEE §=Resle d’une verge 

Régle d’un metre 

A Un joueur de basketball 
Z : : ; < mesure environ deux metres 

Par conséquent, un terrain de football de 100 verges mesure 91,4 m. Le métre a 

d’abord été défini comme le 1/10 000 000 de la distance entre l’équateur et le pdle Nord 

(en passant par Paris). II est aujourd hui défini avec plus de précision comme le trajet 

parcouru dans le vide par la lumiere pendant une durée de 1/299 792 458 de seconde. 
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A Une piéce de monnaie de cing cents 
pese environ 3,95 g. 

A Le planeur de Gimli. &S 

Tout mouvement moléculaire ne cesse 

pas complétement au zéro absolu a 

cause du principe d'incertitude en méca- 

nique quantique, que nous aborderons 

au chapitre 3. 

Notez que, dans |’échelle Kelvin, les 

températures sont données en kelvins 

(et non en degrés Kelvin) ou K (et 
non °K). 

Mesure de masse: le kilogramme 

Le kilogramme (kg) se définit comme la masse d’un cylindre de métal conserve au Bureau 

international des poids et mesures 4 Sevres, en France. Le kilogramme est une mesure de 

masse, une quantité différente du poids. La masse d’un objet est une mesure de quantité de 

matiére que contient un objet, alors que le poids est une mesure de V'attraction gravitation- 

nelle exercée sur la matiére composant cet objet. Par exemple, si vous vous pesez sur la 

Lune, la gravité plus faible exerce sur votre corps une force d’attraction inférieure a celle a 

laquelle il est soumis sur la Terre, ce qui entraine un poids plus faible. Ainsi, une personne 

de 60 kg sur Terre ne pése que 9,9 kg quand elle se trouve sur la Lune. Cependant, la masse 

de la personne — la quantité de matiére dans son corps — demeure la méme. La deuxieme 

unité de masse courante est le gramme (g). Un gramme est égal a 0,001 kg. 

En 1983, un Boeing 767 d’Air Canada flambant neuf, effectuant la liaison Montréal 

et Edmonton avec 61 passagers 4 bord, est tombé en panne d’essence en plein vol. Cet 

avion faisait partie de la nouvelle génération d’appareils qui utilisait le systeme métrique. 

La mesure de la masse de carburant se faisait donc en kilogrammes, alors que les autres 

manuels et avions de la flotte d’Air Canada indiquaient les mesures en livres. A la suite 

d’une erreur de conversion, l’appareil n’a pas embarqué suffisamment de carburant. A 

12 000 m d’altitude, les moteurs se sont arrétés. Par chance, les pilotes ont réussi a se 

poser en catastrophe sur la piste de l’ancienne base militaire de Gimli, au Manitoba, aprés 

avoir plané pendant plusieurs minutes. I] n’y a pas eu de blessés, mais les conséquences 

de cette erreur auraient pu étre tragiques. Ce jour-la, on utilisait le bout de la piste d’atter- 

rissage pour des festivités. Des courses de voitures étaient organisées ! 

Lien conceptuel 1.4 Masse d'un gaz 

On place une goutte d’eau dans un contenant, puis on le scelle. La goutte d’eau se vaporise 

(elle passe de l’état liquide a l’état gazeux). Selon vous, la masse du contenant scellé et son 

contenu ont-ils changé aprés la vaporisation ? 

Mesure de temps: la seconde 

A Vorigine, la seconde (s) a été définie en termes de jours et d’années, mais elle est 

aujourd’hui définie avec plus de précision comme la durée de 9 192 631 770 périodes de 

la radiation correspondant a une certaine transition entre deux niveaux d’énergie dans 

’atome de césium 133. (Nous traiterons de ce concept au chapitre 3.) 

Mesure de température: le kelvin 

Le kelvin (K) est Punité SI de température. La température d’un échantillon de matiére 
est une mesure de la quantité d’énergie cinétique moyenne — I’énergie due au mouvement 
— des atomes et des molécules qui composent la matiére. Par exemple, les molécules dans 
un verre d’eau chaude se déplacent, en moyenne, plus rapidement que dans un verre d’eau 
froide. La température est une mesure du mouvement moléculaire. 

La figure 1.8 montre les trois échelles courantes de température. Lrunité SI de tempé- 
rature, comme nous l’avons vu, est le kelvin. Ilustrée 4 la page suivante, l’échelle Kelvin 
(parfois appelée également échelle de température absolue) évite les températures néga- 
tives en assignant 0 K a la température la plus froide possible, le zéro absolu. Le zéro 
absolu (—273 °C) est la température a laquelle il n’y a pratiquement plus de mouvement 
moléculaire. I n’existe pas de température plus basse. 

L’échelle Celsius (°C) est l’échelle utilisée par la majeure partie des pays, a l’excep- 
tion des Etats-Unis. Sur cette échelle, illustrée au centre, l’eau pure géle a 0 °C et bout a 
100 °C (au niveau de la mer). La température ambiante est d’environ 22 °C. 
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Echelles de température - 4 FIGURE 1.8 Comparaison entre les 
échelles de température Kelvin, Celsius 
et Fahrenheit. Le point zéro de |’échelle 

| 373K 100°C —— 19212 °F Point d’ébullition de l’eau Kelvin est le zéro absolu (la température la 

=| = = plus basse possible), alors que le point zéro 
2 = B de |’échelle Celsius est le point de congéla- 
=| — = tion de l'eau. Le degré Fahrenheit est égal 
= = - aux cing neuviemes du degré Celsius et 

r 100 E ae H tee ret 

4 SRS = Celsius — Fahrenheit 

—1 273K = 0,00 °¢ ——— ~ 32°F ——— Point de congélation de l’eau 

OK 4 -273 °C -459 °F Zéro absolu 

Kelvin Celsius Fahrenheit 

La grandeur du kelvin est identique a celle du degré Celsius — la seule différence est 

la température que chaque échelle désigne comme zéro. Cela veut dire qu’a chaque aug- 

mentation de 1 °C, il y aura une augmentation de | K. 

Léchelle Fahrenheit (°F), illustrée a droite a la figure 1.8, est la plus couramment 

utilisée aux Etats-Unis. Selon cette échelle, l’eau géle a 32 °F et bout a 212 °F (au niveau 

de la mer). La température ambiante est d’environ 72 °F. 

La différence entre I’échelle Fahrenheit et l’échelle Celsius réside dans la grandeur 

de leurs degrés respectifs et dans la température que chacune désigne comme « zéro ». 

Dans les deux échelles, les températures peuvent étre négatives. Les formules suivantes 

permettent de faire la conversion entre les échelles de température : 

Te ete NS Tx = température en kelvins (K) 
; tc = température en degrés Celsius (°C) 

te = température en degrés 

Fahrenheit (°F) 
= 3) O18 

tc = Kaige paaliy Dans cette formule, les valeurs 1,8 et 32 

18 SIAC sont des nombres exacts (section 1.6) 

Echelle de température Celsius 

0 °C —- Gel de l'eau 10 °C — Journée fraiche d’automne 22 °C — Température ambiante 40 °C — Journée estivale 
dans la vallée de la Mort 
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Tout au long de ce manuel, vous trouverez des exemples d’exercices résolus présentés 

sur deux colonnes. Ce format vous guidera dans la démarche de résolution de problemes 

et vous aidera a acquérir des habiletés dans ce domaine. La colonne de gauche présente 

le cheminement de la pensée et les étapes utilisées pour résoudre le probleme, alors que 

la colonne de droite décrit ’exécution. Lexemple 1.2 constitue le premier exemple dans 

ce format en deux colonnes. 

Conversion entre les échelles de température 

(b) en degrés Fahrenheit. 

SOLUTION 

La température d’un enfant malade est de 40,00 °C. Convertissez cette température (a) en kelvins et 

(a) Commencez par trouver |’équation qui relie la quantité 

donnée (exprimée en degrés Celsius, fc) et la quantité 

que vous essayez de trouver (exprimée en kelvins, Tx). 

Tx = te + DVIS 

Puisque cette équation donne la température directement Tx = tc + 273,15 

en kelvins (KX), uc pounce valeur ale la tempé- Tx = 40,00 + 273,15 = 313,15 K 

rature en degrés Celsius (°C) et calculez la réponse. 

| () Pour convertir les températures données en degrés (fg — 32 °B) 

Fahrenheit (°F) en températures en degrés Celsius (°C), Ic 1.8 °FPC 

trouvez d’abord l’équation qui relie ces deux quantités. | ‘ 

Puisque cette expression exprime les températures en . 1,8 °F 30 °F 

degrés Celsius (tc) en termes de degrés Fahrenheit (fp), fe oC a 

vous devez résoudre l’équation pour trouver la température 
‘ + (2 a en degrés Fahrenheit (F). te = te X AD oR 

ie) 

circ eee 

Substituez maintenant la température en degrés Celsius (°C) [oral _ 
o2 : Z tp = tc x = By F 

dans |’équation et calculez la réponse. 

Note: Le nombre de chiffres reportés dans cette réponse 1.8 OF 

est conforme aux conventions des chiffres significatifs, tp = 40,00 2C x — + 32 °F = 104,00 °F ey 
abordeées dans la section 1.6. oC 

EXERCICE PRATIQUE 1.2 

Le gallium est un métal solide a température ambiante, mais il fond dans la main. Le point de fusion 

du gallium est de 85,6 °F. Calculez cette température (a) dans I’échelle Celsius et (b) dans I’échelle Kelvin. 

Uannexe IA contient un bref exposé 

sur la notation scientifique. 

Préfixes multiplicateurs 
La notation scientifique permet d’exprimer de fagon concise des quantités trés grandes 

ou tres petites a aide d’exposants positifs ou négatifs élevés. Le diamétre d’un atome 
d’hydrogéne, par exemple, peut s’écrire de la fagon suivante: 1,06 X 10~'° m. Le systéme 
international d’unités utilise des préfixes multiplicateurs énumérés au tableau 1.2. Ces 
multiplicateurs modifient la valeur de Punité par des puissances de 10 (a l’instar d’un 
exposant dans la notation scientifique). Par exemple, le kilométre contient le préfixe 
«kilo», qui signifie 1000 ou 10°. Par conséquent, 

1km = 1000 m = 10? m 

De la méme fagon, le millimetre inclut le préfixe « milli» qui signifie 0,001 ou 107°: 

1mm = 0,001 m = 10-3 m 

Quand vous voulez exprimer une mesure, pensez a choisir un préfixe multiplicateur 
proche de la grandeur de la quantité qui est mesurée. Par exemple, pour exprimer le diamétre 
d'un atome d’hydrogéne, qui est de 1,06 < 107!° m, utilisez les picométres (106 pm) ou les 
nanomeétres (0,106 nm) et non des micrométres ou des millimétres. En regle générale, 
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choisissez le préfixe multiplicateur qui convient le mieux a une 

mesure particuliére afin de simplifier la notation. Liddle, Prefixes multiplicateurs du systeme st a 

Préfixe Symbole Multiplicateur 

ee tee sete Veflea Ae cera ihm eked ee ee ae OP exa E 1000 000 000 000000000 ~=—_ (108) 

Lien conceptuel 1.5 Préfixes multiplicateurs abs : Wee eeries ad a 
tera i 1 000 000 000 000 (10!) 

Quel préfixe multiplicateur devriez-vous utiliser pour exprimer giga G 1 000 000 000 (10°) 
une mesure de 5,57 X 10°° m? méga M 1.000 000 (108) 
Peer esa Re sc ee BRE cy atv 7 vcivdrt Sooidh' sina rook tmmacioamenn se eeeora kilo k 1000 (103) 

hecto h 100 (10?) 

déca da 10 (10') 

Unites dérivées: volume déci d 0,1 (10-') 
et masse volumique cent c 0,01 (10-7) 
Une unité dérivée est une unité de mesure formée par la combinai- milli ML 0,001 (10°) 

son (multiplication ou division) de plusieurs unités de base du SI. micro be 0,000 001 (10° °) 
Par exemple, l’unité SI pour la vitesse est le métre par seconde (m/s). nano n 0,000 000 001 (10-°) 

Remarquez que cette unité dérivée est formée par l’association de pico p 0,000 000 000 001 (Cees) 

deux autres unités SI, le métre et la seconde. Vous étes peut-étre femto f 0,000 000 000 000 001 (10-1) 

plus habitué a exprimer la vitesse en kilométres/heure (km/h), qui atto q 0,000 000 000 000 000 001 (10~'8) 

est un autre exemple d’unité dérivée. Les unités de volume (l’unité 

de base dans le SI est le métre cube, noté m*) et de masse volumique 

(l'unité de base dans le SI est le kilogramme par métre cube, noté kg/m?) sont deux autres 

unités dérivées couramment utilisées. Examinons successivement chacune d’elles. 

Volume 

Le volume est une mesure de l’espace. Toute mesure de longueur portée au cube (élevée . 

a la puissance trois), devient une unité de volume. Par conséquent, le métre cube (m>), le 

centimetre cube (cm?) et le millimétre cube (mm*) sont tous des unités de volume. La 

nature cubique d’un volume rest pas toujours intuitive et des études ont démontré que Relation entre la longueur 

notre cerveau n’est pas naturellement programmeé pour penser de fagon abstraite, comme et le volume 

l’exige le calcul des volumes. Par exemple, considérez la question suivante : combien faut- 

il de petits cubes mesurant | cm de cété pour construire un gros cube dont le coté mesu- 

rerait 10 cm (ou | dm)? 

La réponse a cette question est 1000 petits cubes, comme vous pouvez le constater en 

examinant soigneusement le cube unitaire représenté a la figure 1.9. Quand vous passez 

d’une distance linéaire, unidimensionnelle, 4 un volume tridimensionnel, vous devez €le- 

ver la dimension linéaire ef son unité a la puissance trois (non pas multiplier par 3). Par 

conséquent, le volume d’un cube est égal a la longueur de son cété au cube: 

volume du cube = (longueur du cété)* 

Un cube dont le c6té mesure 10 cm de longueur posséde un volume de (10 cm) ou 1000 cm’, 

et un cube dont le c6té mesure 100 cm posséde un volume de (100 cm)? = 1 000 000 cm’. Un cube dont le cété 
roe ; Dey see 10 tient 

Le litre (L) et le millilitre (mL) sont d’autres unités de volume courantes en chimie. aCe eT ma 

Un millilitre (10> L) est égal a 1 cm?. Un gallon américain (gal US) contient 3,785 L (soit 

231 pouces cubes [po*]). Le tableau 1.3 donne la liste de quelques unités courantes de volume A FIGURE 1.9 Relation entre 

et relatives a d’autres quantités, ainsi que leurs équivalents dans le systeme anglo-saxon (US). la longueur et le volume 

Tableau 1.3 | i) Quelques unités courantes et leurs equivalents 

Longueur Masse Volume 

1 kilometre (km) = 0,6214 mille (mi) 1 kilogramme (kg) = 2,205 livres (Ib) 1 litre (L) = 1000 millilitres (mL) = 
. 

. x 3 

1 métre (m) = 39,37 pouces (po) = 1,094 verge (vg) —_1 livre (Ib) = 453,59 grammes (g) 1000 centimetres cubes (cm”) 

1 pied (pi) = 30,48 centimétres (cm) 1 once (oz) = 28,35 grammes (g) | litre (L) = 1,057 pinte américaine (pt) 
(nombre exact) 1 gallon américain (gal) = 3,785 litres (L) 

1 pouce (po) = 2,54 centimetres (cm) 
(nombre exact) 
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Dans l’equation ci-contre, le mest 

en italique pour indiquer qu'il désigne 

la masse plutét que les metres. En 

general, les symboles utilisés pour 

designer les unités telles que le metre 

(m), la seconde (s) ou le kelvin (K) sont 

en caractéres romains, alors que ceux 

qui designent les symboles de grandeur 

comme la masse (m), le volume (V) et 

le temps (t) s’écrivent en italique. 

A Les coffres de plusieurs réserves d'or 

de différents pays renfermeraient des 

lingots d'or contenant du tungsténe. 

Comme ce métal moins cofiteux posséde 

une masse volumique similaire a celle 

de |’or (19,25 g/cm’), on ne peut se baser 

uniquement sur cette propriété pour 

distinguer un vrai lingot d'un faux. 

Tableau 1.4 Masse volumique de quelques 
substances courantes a 20 °C 

Masse volumique 

Une vieille devinette pose la question: « Laquelle est la plus lourde, une tonne de briques 

ou une tonne de plumes ? » Evidemment, la réponse n’est ni l’une ni l’autre — les deux 

pésent la méme chose (1 t). Si vous avez répondu les briques, vous avez confondu poids et 

masse volumique. La masse volumique (p) d’une substance est le rapport de sa masse (m) 

a son volume (V): 

; masse m 
masse volumique = ———— ou 9pi=i— 

volume V 

La masse volumique est une propriété physique caractéristique des matériaux ; elle varie 

d’une substance a une autre, comme le montre le tableau 1.4, et elle dépend également de 

sa température. La masse volumique est un exemple de propriété intensive, une pro- 

priété indépendante de la quantité de substance que renferme l’objet ou de la dimension 

de celui-ci. Par exemple, la masse volumique de l’aluminium est la méme pour un gramme 

ou un kilogramme. Les propriétés intensives sont souvent utilisées pour identifier des 

substances particuliéres parce que ces propriétés ne dépendent que de la nature de ces 

substances et non de leur quantité. Par exemple, une fagon de déterminer si une substance 

est de l’or pur consiste 4 mesurer sa masse volumique et a la comparer a la masse volu- 

mique de l’or, soit 19,31 g/em>. La masse, au contraire, est une propriété extensive, c’est- 

a-dire une propriété qui dépend de la quantité de substance. I] est donc impossible de 

déterminer la composition exacte d’un échantillon en se basant uniquement sur sa masse. 

Prenons, par exemple, un échantillon de 100 g d’un métal qui semble étre de l’or. 

Les unités de masse volumique sont des unités de masse divisées par un volume. 

Bien que les unités dérivées du SI concernant la masse volumique s’expriment en kilo- 

grammes par métre cube (kg/m), la masse volumique des 

liquides et des solides est donnée généralement en grammes 

par centimétre cube (g/cm?) ou en grammes par millilitre 

Substance 

Charbon de bois (de chéne) 

Ethanol 

Glace 

Eau 

Sucre (saccharose) 

Sel de table (chlorure de sodium) 

Verre 

Aluminium 

Titane 

Fer 

Cuivre 

Plomb 

Mercure 

Or 

Platine 

Masse volumique (g/cm?) 

(g/mL). (Rappelez-vous que centimétre cube et millilitre sont 

des unités équivalentes.) Laluminium est un métal parmi 

0,57 les moins denses: sa masse volumique est de 2,70 g/em>. A 

0,789 lopposé, le platine est un des métaux les plus denses, avec 

0,917 (A 0°C) une masse volumique de 21,45 g/em?. 

1,00 (a 4 °C) 
1,58 Calcul de la masse volumique 
2,16 On calcule la masse volumique d’une substance en divisant la 

2,6 masse d’une quantité donnée de cette substance par son volume. 

2,70 Par exemple, supposons qu’une petite pépite qu’on soupconne 

4,51 étre de l’or a une masse de 22,5 g et un volume de 2,38 cm>. Pour 
7,86 trouver sa masse volumique, on divise la masse par le volume: 

8,94 im 22,5 g : 

11,34 == = 9,45 g/cm 
13,55 V on 2:380ms 

19,31 
01.45 Dans ce cas, la masse volumique révéle que la pépite est loin 

d’étre de Vor pur. 

Calcul de la masse volumique 

de l’objet.) 

Un homme regoit de sa fiancée une bague qu’il croit étre en platine. Avant le mariage, il remarque que 
lanneau semble un peu léger pour sa taille et il décide de mesurer sa masse volumique. II place l’anneau 
sur une balance et obtient une masse de 3,15 g. Il constate ensuite que l’anneau déplace 0,233 cm? d’eau. 
Cette bague est-elle en platine ? (Note: Le volume d’objets de forme irréguliére est souvent mesuré par 
déplacement d’eau. Pour ce faire, on dépose l’objet dans l’eau et on mesure la variation du volume d’eau. 
Laugmentation du volume total représente le volume d’eau déplacé par Vobjet et correspond au volume 
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TRIER 

Définissez le probleme en écrivant les informations importantes données 

dans l’énoncé ainsi que les informations qu’on vous demande de trouver. 

Dans ce cas, il faut calculer la masse volumique de la bague et la comparer 
a celle du platine. 

Note : Cette méthode standard de poser un probléme est abordée en détail 

ala section 1.7. 

Ensuite, écrivez l’équation qui définit la masse volumique. 

RESOUDRE 

Résolvez le probleme en substituant les bonnes valeurs de masse et 

de volume dans I’expression de la masse volumique. 

du platine est de 21,45 g/cm’); l’anneau est donc un faux. 

DONNEES m = 3,15 ¢ 

V = 0,233 cm? 

INFORMATION RECHERCHEE 

Masse volumique (g/cm?) 

EQUATION p = — 
V 

SOLUTION 

/ 315 
pie ie a Des cae 13,5 g/em* 

Van 0.233cn 

19 

La masse volumique de l’anneau est beaucoup trop faible pour étre du platine (la masse volumique 

EXERCICE PRATIQUE 1.3 

La femme de l’exemple précédent est trés mécontente d’apprendre que l’anneau est un faux. Elle décide 

de se faire rembourser, puis elle va dans une autre bijouterie acheter une nouvelle bague ; celle-ci a une 

masse de 4,53 g et un volume de 0,212 cm>. Cette bague est-elle authentique ? 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 1.3 

Un cube de métal a un cdté de 11,4 mm de longueur et une masse de 6,67 g. Calculez la masse volumique 

du métal. En vous reportant au tableau 1.4, déterminez la nature probable du métal. ‘ 

@ Lien conceptuel 1.6 Masse volumique 

La masse volumique du cuivre diminue a mesure que la température augmente (Comme 

pour la majorité des substances). Parmi les énoncés portant sur l’élévation de la tempéra- 

ture d’un échantillon de cuivre a partir de la température ambiante jusqu’a 95 °C, lequel 

est vrai? 

(a) Léchantillon de cuivre devient plus léger. 

(b) L’échantillon de cuivre devient plus lourd. 

(c) Léchantillon de cuivre s’allonge. 

(d) L’échantillon de cuivre se contracte. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

12.4 26, 50.4 52, 78 et 79. 

ER: Fiabilité d'une mesure 
Reprenons l’exemple du monoxyde de carbone du début de ce chapitre (section 1.1). 

Rappelez-vous qu’il s’agit d’un gaz incolore, émis par les véhicules a moteur et présent 

dans l’air pollué. Le tableau suivant indique les concentrations de monoxyde de carbone 

mesurées par le réseau de surveillance de la qualité de lair de la Ville de Montréal a la 

station Echangeur Décarie entre 1998 et 2011. 
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Concentration du monoxyde 

Année de carbone (mg/m*)* 

1998 8,8 

2000 49 

2002 Ups 

2004 3,4 
2006 3,1 

2008 3) 

2010 2,6 
2011 (lp 

* Emissions maximales mesurées sur une période d’une heure. 

Tout d’abord, on doit remarquer que les concentrations de monoxyde de carbone 

diminuent au fil des années. Cette décroissance est due notamment aux convertisseurs 

catalytiques dont sont désormais munis les systemes d’échappement des véhicules. Ces 

dispositifs permettent de transformer le monoxyde de carbone en dioxyde de carbone. La 

présence de monoxyde de carbone est le fruit d’une combustion incomplete de l’essence. 

La deuxiéme observation qui devrait retenir votre attention concerne le nombre de 

chiffres avec lesquels les mesures sont exprimées. En effet, le nombre de chiffres dans 

une mesure exprimée indique la précision associée a cette mesure. Par exemple, les taux 

de monoxyde de carbone pourraient étre exprimés de la fagon suivante: 

Concentration du monoxyde 
Année de carbone ( mg/m?)* 

1998 9 

2000 

2002 

2004 

2006 

2008 

2010 

2011 NO) GO) NS OO) 1G) 1 

* Emissions maximales mesurées sur une période d'une heure. 

Remarquez que la premiere série de données est exprimée au 0,1 mg/m? prés, alors 

que la seconde série est exprimée au 1 mg/m? prés. Les scientifiques se sont entendus sur 

une méthode standard pour indiquer des quantités mesurées dans laquelle le nombre de 

chiffres exprimés refléte le degré de précision de la mesure: plus de chiffres signifie des 

mesures plus précises ; moins de chiffres, des mesures moins précises. Les nombres sont 

généralement écrits de telle sorte que l’incertitude est dans le dernier chiffre exprimé. (On 

suppose que cette incertitude est de +1 dans le dernier chiffre, 4 moins d’indications 

contraires.) Par exemple, en écrivant 1,7 mg/m? pour la concentration de monoxyde de 
carbone en 2011 (comme dans la premiére série de mesures), les scientifiques veulent dire 
1,7 + 0,1 mg/m. La concentration de monoxyde de carbone se situe donc entre 1,6 et 1,8. 
A inverse, si la valeur exprimée est de 2 (comme dans la deuxiéme série de mesures), 
cela pourrait vouloir dire 2 + | ou entre | et 3. 

Les mesures scientifiques sont exprimées de telle sorte que chaque chiffre 
est certain, sauf le dernier, qui est estimé. 

5,213 
a, 

certain estimeé 

Les trois premiers chiffres sont certains ; le dernier chiffre est estimé. 

Le nombre de chiffres exprimés dans une mesure dépend de l’appareil de mesure 
utilisé. Par exemple, considérez la pesée d’une pistache sur deux balances différentes 
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comme I’illustre la figure 1.10. La premiere balance (a) est graduée au gramme (1 g), alors Estimation de la mesure 

que la seconde balance (b) l’est au dixiéme de gramme (0,1 g). Quand on pése avec la 

premiere balance, on divise mentalement l’espace entre les graduations de | et de 2 en 

10 espaces €gaux, puis on estime la position du pointeur, ici a environ 1,2 g. On écrit alors 

que la mesure est 1,2 g, signifiant ainsi qu’on est sir du « 1 », mais que le « ,2 » est estimé. 

Quant a la seconde balance, avec des graduations au dixiéme de grammes, elle permet aaanNee 

d’écrire le résultat avec un plus grand nombre de chiffres. Le pointeur se situe entre la Ea 

graduation de 1,2 et la graduation de 1,3. La encore, on divise l’espace entre les deux is 

graduations en 10 espaces égaux et on estime le troisiéme chiffre. Pour la pesée illustrée 

en (b), on obtient 1,27 g. 

(ats Indication du bon nombre de chiffres 

Le cylindre gradué ci-dessous est gradué au dixiéme de millilitre (0,1 mL). 

Donnez le volume (qui doit étre lu au bas du ménisque) avec le nombre approprié 

de chiffres. (Note: Le ménisque est la surface en forme de croissant a l’extrémité 

supérieure de la colonne de liquide.) 

SOLUTION ae) 
Etant donné que le bas du ménisque se situe 

entre les graduations de 4,5 et de 4,6, divisez 

mentalement l’espace entre les graduations en 

10 parties égales et estimez le chiffre suivant. 

Dans le présent cas, votre résultat pourrait 

étre 4,57 mL. 

Quw/arriverait-il si votre estimation était un peu 

différente et si vous aviez écrit 4,56 mL? En Ménisque 

général, une différence d’une unité est accep- 

table parce que le dernier chiffre est estimé 

et plusieurs personnes pourraient faire une 

estimation légérement différente de la votre. 

Cependant, si vous aviez écrit 4,63 mL, 

CAE ac AM ce Graduation au dixiéme 
EXERCICE PRATIQUE 1.4 de gramme (0,1 g) 

Lecture estimée: 1,27 g 

= Wit a 

Graduation au gramme (1 g) 

Lecture estimée: 1,2 g 

Donnez la température indiquée par le thermomeétre ci-dessous avec le nombre 

approprié de chiffres. A FIGURE 1.10 Estimation de la mesure 
(a) La premiére balance est graduée au 

gramme (1 g), de sorte qu’on obtient une 

SIG nt i Wa RAMI BSA Ral sg ste Rta Bt mesure au dixiéme de gramme en divisant 
mentalement |’espace en 10 espaces égaux 

es = pour estimer le dernier chiffre. Cette lecture 

est de 1,2 g. (b) Comme la seconde balance 
est graduée au dixiéme de gramme (0,1 g), 

on obtient une mesure au centiéme de 

gramme. Cette lecture donne une valeur 

de 1,27 g. 

Comment compter les chiffres significatifs ? 
La précision d’une mesure — qui dépend de l’instrument utilisé pour effectuer cette 

mesure — est essentielle, non seulement quand on exprime la mesure, mais également 

quand on effectue des calculs 4 l’aide de cette mesure. Pour conserver cette précision, 

dans toute mesure exprimée, il importe de recourir aux chiffres significatifs, c’est-a-dire 

aux chiffres connus avec certitude ainsi qu’au dernier chiffre, qui, lui, est incertain. 

Plus le nombre de chiffres significatifs est grand, plus la certitude de la mesure est grande. 

Par exemple, le nombre 23,5 comporte trois chiffres significatifs, alors que le nombre 23,56 

en compte quatre. Par ailleurs, pour déterminer le nombre de chiffres significatifs dans un 

nombre contenant des zéros, il faut distinguer les zéros qui sont significatifs de ceux qui 

ne font que situer la virgule décimale. Par exemple, dans le nombre 0,0008, les zéros placés 

au début indiquent la position de la virgule décimale, mais ils najoutent pas a la certitude 
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de la mesure et ne sont donc pas significatifs ; en fait, le nombre en question ne possede 

qu’un chiffre significatif. A Vopposé, les zéros qui terminent (zéros de la fin) le nombre 

(0,000 800 ajoutent a la certitude de la mesure et sont donc considérés comme significatifs ; 

c’est pourquoi ce nombre posséde trois chiffres significatifs. 

Pour déterminer le nombre de chiffres significatifs dans un nombre, 

il importe de suivre les régles suivantes (des exemples sont montrés a droite). 

Regles des chiffres significatifs Exemples 

1. Tous les chiffres différents de zéro sont significatifs. 28,03 0,0540 

2. Les zéros internes (les zéros entre deux chiffres) sont 408 7,0301 

significatifs. 

3. Les zéros placés au début d'un nombre (les zéros a la gauche (,0082 0,000 06 
du premier chiffre différent de zéro) ne sont pas significatifs. » 

lls ne servent qu’a localiser la virgule décimale. 
non significatifs 

4. Les zéros placés 4 la fin d'un nombre sont classés de la fagon 
suivante: 

e Aprés une virgule décimale, les zéros placés sont toujours 45,000 3,5600 

significatifs. 

¢ Avant une virgule décimale, les zéros placés alafin(et apres 140,00 500,00 
un nombre différent de zéro) sont toujours significatifs. 

¢ Avant une virgule décimale implicite, les zeros sont ambigus 1200 ou 1,200 x 10° Quatre chiffres significatifs (si les 0 sont 
et doivent étre évités au moyen de la notation scientifique. significatifs) 

12 10° Deux chiffres significatifs (si les deux 0 
ne sont pas significatifs) 

1,20 x 10° Trois chiffres significatifs (si le dernier 0 

n'est pas significatif) 

Nombres exacts 

Les nombres exacts n’ont aucune incertitude et ils ne limitent le nombre de chiffres 

significatifs dans aucun calcul. On peut considérer qu'un nombre exact posséde un 

nombre illimité de chiffres significatifs. Les nombres exacts proviennent de‘trois sources : 

* Le comptage exact d’objets distincts. Par exemple, 3 atomes signifie 

3,000 00... atomes. 

* Les quantités définies, comme le nombre de centimetres dans | m. Parce que 100 cm 

est défini comme étant | m, 

100 cm = | m signifie 100,000 00... cm = 1,000 000 0... m 

* Les nombres entiers qui font partie d’une €équation. Par exemple, dans les équations 
di. etre acece rée 

telles que rayon = ““5** ou pourcentage de rendement = Saeco xX 100%, 
les nombres 2 et 100 sont exacts et, par conséquent, possédent un nombre illimité de 

chiffres significatifs. 

Détermination du nombre de chiffres significatifs dans un nombre 

Combien y a-t-il de chiffres significatifs dans chacun des nombres suivants ? 

(a) 0,044 50 m. (b) 5,0003 km. (c) 1|Odm = | m. (d) 1,000 X 10° s. (e) 0,000 02 mm. (f) 10 000 m. 

SOLUTION 

(a) 0,044 50 m Quatre chiffres significatifs. Les deux 4 et le 5 sont des chiffres significatifs (régle 1). Le zéro de la 
fin est situé apres une virgule décimale (régle 4). Les zéros du début indiquent seulement la position 
de cette virgule et ne sont pas significatifs (régle 3). %0 
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(b) 5,0003 km Cing chiffres significatifs. Le 5 et le 3 sont significatifs (régle 1), tout comme les trois zéros internes 

(régle 2). 

(c) 1Odm = 1m 

[ee ee 
(d) 1,000 X 10° s 

Nombre de chiffres significatifs illimité. Les quantités définies possédent un nombre illimité 

de chiffres significatifs. 

Quatre chiffres significatifs. Le | est significatif (régle 1). Les zéros de la fin sont situés aprés | 

une virgule décimale et sont significatifs (régle 4). 

(e) 0,000 02 mm Un chiffre significatif: Le 2 est significatif (régle 1). Les zéros du début ne font qu’indiquer 

la position de la virgule décimale et ne sont pas significatifs (régle 3). 

(f) 10 000 m Ambigu. Le | est significatif (régle 1), mais les zéros de la fin se situent avant une virgule décimale 

implicite et sont ambigus (régle 4). Sans information supplémentaire, on peut attribuer cing chiffres 

significatifs. I] est préférable d’écrire 1 X 10° pour indiquer un chiffre significatif ou 1,00 X 10° 
pour en indiquer trois, par exemple (régle 4). 

EXERCICE PRATIQUE 1.5 

Combien y a-t-il de chiffres significatifs dans chaque nombre ? 

(a) 554 km. (b) 7 cents. (c) 1,01 X 10° m. (d) 0,000 99 s. (e) 1.4500 km. (f) 21 000 m. 

Chiffres significatifs dans les calculs 
Lorsque vous faites des calculs avec des quantités mesurées, les résultats que vous obte- 

nez doivent refléter la précision de ces quantités. Voici les régles 4 respecter lorsque vous 

manipulez les chiffres significatifs dans vos calculs. 

Régles pour les calculs Exemples 

1. Dans une multiplication ou une division, le résultat (52 < PObYe x O53 = 672085 Fo? 

comporte le méme nombre de chiffres significatifs (4 ¢ 5.) (5 c.s.) (2c.s.) (2c.s.) 

que le facteur qui en a le moins. 
2.0035 tee 3,20 = 0,626094 = 0,626 

(576 .S:) (o10-S:) (3)Cisa, 

2. Dans une addition ou une soustraction, le résultat 

comporte le méme nombre de décimales que la 

quantité qui en a le moins. 

5,41125 = 5,41 

Dans une addition ou une soustraction, il est utile d’insérer une ligne verticale 
apres le nombre ayant le moins de décimales. Cette ligne détermine le nombre 
de décimales que doit comporter la réponse. 

3. En arrondissant au bon nombre de chiffres signi- A deux chiffres significatifs : 

ficatifs, arrondir vers le bas si le chiffre suivant 5,372 s’arrondit a 5,4 

est 4 ou moins; arrondir vers le haut si le chiffre Bote arondieass 

suivant est 5 ou plus. 5,352 s’arrondit a 5,4 

5,349 s‘arrondit a 5,3 

Remarquez que seul le dernier (ou le plus a gauche) chiffre supprimé détermine 
dans quel sens arrondir. (Vous pouvez ignorer tous les chiffres a sa droite.) 

4. Afin d’éviter les erreurs d’arrondissement 6,78 x 5,903 x (5,489 — 5,01) 

dans les calculs comportant plusieurs etapes, = 6,78 x 5,903 x 0,479 

n’arrondir que la réponse finale — ne pas arrondir = 19,1707 4 

les étapes intermédiaires. Si l’on doit écrire les a Suulenerie Bhi 

réponses intermédiaires, il faut faire le suivi le moins significatif 

des chiffres significatifs en soulignant le chiffre 

le moins significatif. 
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Notez que pour la multiplication ou la division, la quantité qui posséde le moins de 

chiffres significatifs détermine le nombre de chiffres significatifs dans la réponse. Par 

contre pour l'addition et la soustraction, la quantité avec le moins de décimales détermine 

le nombre de décimales dans la réponse. Dans la multiplication et la division, on se pré- 

occupe des chiffres significatifs, mais dans Paddition ou la soustraction, on se préoccupe 

des décimales. Quand un probleme comporte une addition ou une soustraction, la réponse 

peut avoir un nombre de chiffres significatifs different des quantités initiales. Rappelez- 

vous ce principe dans les problémes comportant des additions ou des soustractions et des 

multiplications ou des divisions. Par exemple, 

H;G02: 20,999 mn ie0 008 

3,754 3,754 
= 700 1) = 6 10m 

La réponse n’a qu’un chiffre significatif, méme s’il y en avait trois ou quatre dans les 

nombres de départ. 

Perai Chiffres significatifs dans les calculs 

Effectuez les calculs avec le nombre approprié de chiffres significatifs. 

(a) 1,10 X 0,5120 X 4,0015 + 3,4555 (c) 4,562 X 3,998 70 + (452,6755 — 452,33) 

(b) 0,355 (d) (14,84 x 0,55) — 8,02 

OSs 

—100,5820 

SOLUTION 

(a) Arrondissez le résultat intermédiaire (en bleu) a trois chiffres IO <OsS20 << 4AQOss = 3.4555) 

significatifs pour refléter les trois chiffres significatifs dans = 0.652 19 

la quantité connue avec le moins de précision (1,10). 
= 0,652 

+—— ae! 

(b) Arrondissez la réponse intermédiaire (en bleu) a une décimale 

pour refléter la quantité avec le moins de décimales (105,1). 

Remarquez que 105,1 n’est pas la quantité avec le moins de 

chiffres significatifs. C’est toutefois le nombre qui comporte 

le moins de décimales et qui détermine le nombre de décimales 

a inclure dans la réponse. i 

(c) Inscrivez le resulta intermédiaire a deux feelin pour refléter 4,562 x 3,99870 + (452,6755 - 452,33) 

le nombre de décimales dans la quantité, a l’intérieur des paren- 
x ; pee = 4,562 x 3,998 70 + 0,3455 

theses, possédant le plus petit nombre de décimales (452,33). 2 = 

Arrondissez la réponse finale a deux chiffres significatifs pour = 52,799 04 oe 

refléter les deux chiffres significatifs dans la quantité connue ="53 

avec le moins de précision (0,3455). 

2 décimales 

(d) Inscrivez le résultat intermédiaire a deux chiffres significatifs (14,84 X 0,55) — 8,02 
pour refléter le nombre de chiffres significatifs dans la quantité = 9 162828102 

a l’intérieur des parentheses ayant le plus petit nombre de déci- os 

males (0,55). Arrondissez la réponse finale a une décimale =O 

pour refléter la décimale dans la quantité connue avec le moins = 0,1 

de précision (8,162). 

EXERCICE PRATIQUE 1.6 

Effectuez les calculs en indiquant le nombre approprié de chiffres significatifs. 

(a) 3,100 07 X 9,441 x 0,0301 + 2,31 (c) 2,5110 21,20 = 44,11 +4 1,223) 

(b) 0,881 (d) (12,01 X 0,3) + 4,811 

=P iss 

OD yl 



Fiabilité, exactitude et précision - 
Il est fréquent de répéter les mesures scientifiques plusieurs fois afin d’augmenter la 
fiabilité du résultat obtenu. On dit qu’une mesure est fiable si elle a été répétée plusieurs 

fois et que les valeurs obtenues sont dans la limite de l’incertitude (reproductibilité). 

Lexactitude indique @ quel point la valeur mesurée est proche de la valeur réelle. Elle 
nécessite une comparaison avec une valeur de référence. Quant a la précision, elle indique 

le degré d’erreur qui affecte une valeur donnée et elle dépend 4 la fois de la précision des 

instruments et des manipulations mathématiques effectuées sur les mesures. Un ensemble 

de mesures peut étre précis (les valeurs possédent une faible incertitude), mais inexact (les 

valeurs sont éloignées de la valeur réelle). A titre d’exemple, voici les résultats obtenus par 

trois éléves aprés avoir pesé a plusieurs reprises un bloc de plomb dont la vraie masse 

connue est de 10,00 g (indiquée par le trait bleu continu horizontal sur les graphiques). 

Eleve A Eleve B Eleve C 
(+ 1g) (+ 0,1g) (+ 0,05 g) 

Essai 1 5g 10,8 g 10,03 g 

Essai 2 9g 10,7 g 9,99 g 

Essai 3 7g 10,7 g 10,03 g 

Essai 4 11g 10,8 g 9,98 g 

* Les résultats de l’éléve A sont a la fois inexacts (Eloignés de la valeur réelle), imprécis 

(Vincertitude sur les valeurs est élevée) et peu fiables (valeurs incohérentes d’une 

mesure a l’autre). Cette incohérence résulte de l’erreur aléatoire, une erreur fortuite 

qui affecte la valeur soit vers le haut, soit vers le bas. Presque toutes les mesures 

possédent un certain degré d’erreur aléatoire. I est possible d’éliminer ces effets avec 

un nombre suffisant d’essais, ce qui permet d’éliminer les valeurs erronées. 

L Peu fiable, inexact, imprécis ] [ Fiable, inexact, précis ] 

12 Moyenne 8 g 12 Moyenne 10,8 g 

_ 10,8 10,8 

Masse 

10 réelle 10 

c 
2 8 - 8 
CS 

= 

6 6 

4 4 
il y 3 4 1 2 3 4 

Numéro de lessai Numéro de [essai 

Eleve A Eleve B 

¢ Les résultats de l’éléve B sont fiables (les valeurs sont cohérentes), précis (les valeurs 

possédent une faible incertitude), mais inexacts. L’inexactitude provient d’une erreur 

systématique, une erreur qui rend la valeur soit trop élevée, soit trop basse. Par 

exemple, une balance mal calibrée donnera toujours une valeur trop faible (ou trop 

élevée selon l’erreur de calibration). Contrairement a l’erreur aléatoire, on ne peut 

corriger l’erreur systématique en multipliant le nombre d’essais: une balance mal 

calibrée donnera toujours des lectures trop élevées ou trop basses. 

° Les résultats de l’éléve C présentent une tres faible erreur systématique ou une erreur 

aléatoire minime. Les mesures sont a la fois fiables, exactes et précises. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 27 a 35 et 53. 
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[ Fiable, exact, précis ] 

Moyenne 10,01 g 

10,03 9,99 10,03 9,98 

Numéro de essai 

Elave C 

A On dit que les mesures sont précises si 

elles possédent une incertitude peu élevée, 
mais qu’elles sont exactes seulement si elles 

sont proches de la valeur réelle. 
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Résolution de problemes en chimie 

Apprendre 4 résoudre des problémes constitue l'une des habiletés les plus importantes 

que vous allez acquérir dans ce cours. Personne ne réussit en chimie — ou dans la vie, en 

réalité — sans étre en mesure de résoudre des probleémes. Aucune formule simple ne 

s’applique a tous les problémes, mais vous pouvez apprendre des stratégies de résolution 

de problémes et développer une certaine intuition en chimie. Un grand nombre des pro- 

blémes que vous résoudrez dans ce cours sont en fait des problemes de conversion d’unt- 

tés qui demandent de convertir une ou plusieurs quantités afin de les exprimer avec des 

unités différentes. D’autres problémes exigeront l’utilisation d’équations spécifiques pour 

obtenir les informations que vous recherchez. Dans les pages qui suivent, vous trouverez 

des stratégies qui vous aideront a résoudre ces deux types de problemes. Evidemment, 

bon nombre de problémes comportent a la fois des conversions et des Equations, ce qui 

nécessite de combiner ces stratégies. Bien sir, quelques problémes pourront exiger une 

approche tout a fait différente. 

Conversion d’une unité en une autre 

A la section 1.5, nous avons étudié le systéme d’unités SI, les préfixes multiplicateurs et 

quelques autres unités. On ne peut résoudre des problémes en chimie sans bien connaitre 

ces unités et sans les manipuler adroitement dans les calculs. On appelle souvent analyse 

dimensionnelle l’utilisation des unités comme guide pour résoudre les problemes. Les 

unités doivent toujours faire partie des calculs; elles sont multipliées, divisées et élimi- 

nées comme n’importe quelle quantité algébrique. 

Considérons la conversion de 12,5 pouces (po) en centimetres (cm). On sait d’apres 

le tableau 1.3 que 1 po = 2,54 cm (nombre exact), de sorte qu’on peut utiliser cette quan- 

tité dans le calcul de la fagon suivante : 

Lunité en pouces s’élimine et il ne reste que des centimétres comme unité finale. La 

quantité a est un facteur de conversion — une quantité fractionnaire avec des unités 

utilisées pour transformer l'unité avec laquelle une quantité est exprimée. Les facteurs 

de conversion sont construits a partir de deux quantités équivalentes. Dans le présent 

exemple, 2,54 cm = | po, de sorte qu’on obtient le facteur de conversion en divisant les 

deux cétés de l’égalité par | po et en éliminant les unités: 

2,54cm = | po 

2,54 cm 1 po 
= = 1 

1 po 1 po 

2,54 cm a7 

| po 

L ts ace de cemivale +1 ee Sa) a: : . a quantite “7, est equivalente a 1, de sorte que multiplier par le facteur de conver- 
sion €quivaut mathématiquement a multiplier par 1. Pour effectuer la conversion en sens 
inverse, soit des centimétres en pouces, on doit, en se servant des unités comme guides, 
utiliser une forme différente du facteur de conversion. Si vous utilisez accidentellement 
la méme forme, vous obtiendrez un résultat erroné et qui comportera des unités erronées. 
Supposons, par exemple, que vous vouliez convertir 31,8 cm en pouces: 

2,54¢ 2 

Sie 8\cmin< pops 80,8 cm 

I po po 

Les unités dans la réponse ci-dessus (cm?/po), de méme que la valeur de la réponse, 
sont manifestement fausses. Quand vous résolvez un probléme, examinez toujours les 
unites finales. Sont-elles les unités recherchées ? Examinez toujours la grandeur de la 
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réponse numérique également. A-t-elle un sens? Dans Je présent cas, notre erreur 

provient de la forme du facteur de conversion. I] aurait di étre inversé de fagon a ce que 

les unités puissent s’éliminer : 

1 po 
Sear ae AN) 

cm a 
31,8 cm x 

2,54 

Les facteurs de conversion peuvent étre inversés parce qu’ils sont égaux a | et que 

Pinverse de | est 1. Par conséquent, 

2,54 cm 1 1 po 

1 po 2,54 cm 

La majorité des problémes de conversion prennent la forme suivante : 

Information donnée X facteur(s) de conversion = information recherchée 

ml unité recherchée oA i 
Unité donnée x aS = unité recherchée 

unité donnée 

Dans le présent manuel, nous schématisons une solution de probleme a l’aide d’un 

plan conceptuel. Ce plan est une représentation visuelle qui rend apparente la démarche 

générale du probleme. Pour les unités de conversion, le plan conceptuel met l’accent sur 

les unités et la conversion d’une unité a une autre. Voici, par exemple, le plan conceptuel 

illustrant la conversion des pouces en centimétres : 

2,54 cm 

1 po 

Pour la conversion inverse, soit des centimetres en pouces, le plan conceptuel est tout 

simplement le contraire du précédent, avec un facteur de conversion réciproque : 

1 po 

2,54 cm 

Dans un plan conceptuel illustrant une conversion d’unités, chaque fléche représente 

un facteur de conversion permettant de passer d’une unité a l’autre. A la section suivante, 

nous intégrons la notion de plan conceptuel dans une approche globale de résolution de 

problemes numériques en chimie. 

Stratégie générale de résolution de problemes 
Dans ce manuel, nous utilisons une méthode standard de résolution de problémes qui peut 

étre adaptée 4 de nombreuses situations en chimie générale et qui peut étre utile dans 

d’autres domaines. La résolution d’un probleme exige essentiellement d’évaluer l’informa- 

tion donnée dans l’énoncé et de concevoir une fagon d’obtenir l’information demandée. 

Autrement dit, il faut suivre les étapes suivantes : 

¢ Déterminer le point de départ (l’information fournie). 

¢ Déterminer le point d’arrivée (l'information recherchée). 

* Concevoir une facon de passer du point de départ au point d’arrivée en utilisant ce 

qui est donné et ce que vous connaissez déja ou que vous pouvez trouver. (C’est le 

plan conceptuel.) 

De facon schématique, on peut représenter le déroulement de cette démarche de résolu- 

tion de la fagon suivante : 

Informations fournies —— Plan conceptuel —— Informations recherchées 

27 
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La majorité des problemes peuvent étre 

résolus de plus d'une fagon. Dans ce 
manuel, nous optons pour les solutions 

les plus directes, mais ce ne sont 

absolument pas les seules fagons 

de résoudre le probleme. 

Bien souvent, les éléves débutants qui essaient de résoudre des problémes en chimie 

générale se demandent par ol. commencer. Evidemment, aucune méthode de résolution 

de problémes ne s’applique a tous les cas, mais celle que nous présentons ici, en quatre 

étapes, peut s’avérer utile pour résoudre la plupart des problémes numériques présentés 

dans ce manuel. 

1. Trier. Commencez par trier les informations contenues dans l’énoncé du probleme. 

Les informations fournies sont les données du probléme ; elles se présentent souvent 

sous la forme d’un nombre ou de plusieurs nombres accompagnés de leurs unites 

associées. Quant a l’expression informations recherchées, elle désigne les informa- 

tions dont vous aurez besoin pour trouver la répense. 

2. Etablir une stratégie. Cette étape est habituellement la plus difficile de la démarche 

de résolution de problémes. En effet, il convient d’élaborer un plan conceptuel com- 

portant une série d’étapes qui vous conduisent aux informations recherchées a partir 

des données. Dans la section précédente, nous avons présenté un plan conceptuel per- 

mettant de résoudre des problémes simples de conversion d’unités. Dans ce plan, 

chaque fléche représente une étape de calcul. La quantité que vous aviez avant l’étape 

se trouve a gauche de cette fléche et la quantité que vous aurez apres |’étape se trouve 

A droite. Sous la fléche, on indique la relation entre les quantités, c’est-a-dire les infor- 

mations nécessaires pour passer de l'une a l’autre de ces quantités. 

Ces relations prennent souvent la forme de facteurs de conversion ou d’équations. 

Elles peuvent étre données dans le probléme; si tel est le cas, vous les aurez transcrites 

sous la rubrique Données de l’étape |. Toutefois, vous aurez généralement besoin d’autres 

informations, par exemple des constantes physiques, des formules ou des facteurs de 

conversion qui vous aideront a passer des informations données aux informations que 

vous devez trouver. Vous pouvez alors faire appel aux connaissances déja apprises ou 

chercher dans le chapitre ou dans les tableaux du manuel. 

I] pourrait vous arriver de bloquer a l’étape de I’établissement de la stratégie. Si vous 

ne réussissez pas 4 comprendre comment passer des données aux informations recher- 

chées, vous pouvez essayer de travailler a partir de la fin. Par exemple, en examinant les 

unités de la quantité recherchée, vous pourriez trouver les facteurs de conversion qui vous 

permettront d’obtenir les unités de la quantité donnée. Vous pourriez méme tenter de 

combiner plusieurs stratégies, par exemple en travaillant a partir du point de départ, du 

point d’arrivée ou les deux a la fois. Si vous persévérez, vous finirez par développer une 

stratégie pour résoudre le probléme en question. 

3. Résoudre. C’est la partie la plus facile de la démarche. En effet, une fois que vous 

avez posé correctement le probleme et clabore un plan conceptuel, il vous reste a 

suivre tout simplement ce plan pour arriver a la solution. Effectuez les opérations 

mathématiques (en portant attention aux régles qui régissent les chiffres significatifs 

dans les calculs) et éliminez les unités au besoin. 

4. Vérifier. Les débutants négligent trés souvent cette étape. Les étudiants plus expéri- 

mentés se demandent toujours si la réponse obtenue a du sens sur le plan physique. 

Les unités sont-elles correctes? Le nombre de chiffres significatifs est-il le bon? 

Quand on résout des problémes comportant plusieurs étapes, des erreurs peuvent 
facilement se glisser dans la solution. Pourtant, en vérifiant simplement la réponse, 
vous pouvez détecter la plupart de ces erreurs. Par exemple, supposons que vous étes 
en train de calculer le nombre d’atomes que renferme une piéce de monnaie en or et 
que vous obtenez comme réponse 1,1 < 10~° atome. Cette piéce d’or peut-elle vrai- 
ment étre composée d’un millioniéme d’atome ? 

Appliquons maintenant cette méthode de résolution de problémes a des exercices de 
conversion d’unités. La colonne de gauche présente un résumé de la méthode et les deux 
autres colonnes proposent des exemples d’application de la méthode. Nous utiliserons ce 
mode de présentation a plusieurs endroits dans le manuel quand il sera nécessaire d’expli- 
quer comment il est possible d’appliquer une méthode particuliére 4 deux problémes 
différents. Commencez par résoudre un probléme (de haut en bas) puis voyez comment 
la méme méthode s’applique 4 l’autre probleme. La capacité de reconnaitre les points 
communs et les différences entre des problémes constitue la partie la plus importante du 
développement @’habiletés relatives a la résolution de problémes. 
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EXEMPLE 1.8 

Convertir des unités 

Convertissez 1,76 verge en a Convertissez 1,8 pinte en centimétres cubes. 

TRIER Commencez par trier les infor- 

mations du probleme en données et 

en informations recherchées. 
pare 

DONNEE 1,76 vg 

INFORMATION RECHERCHEE cm 

DONNEE 1,8 pt 

INFORMATION RECHERCHEE cm? 

ETABLIR UNE STRATEGIE Rédigez un plan 

conceptuel pour résoudre le probleme. 

Commencez par la quantité donnée et 

tracez une fleche pour symboliser chaque 

étape de la conversion. Sous chaque 

fléche, écrivez le facteur de conversion 

approprié pour cette étape. Concentrez- 

vous sur les unités. Le plan conceptuel 

se termine lorsqu’on obtient la quantité 

recherchée (donc ses unités). Dans les 

exemples ci-contre, les autres informa- 

tions nécessaires sont des relations 

entre les unités. 
ett 

PLAN CONCEPTUEL 

1,094 vg 

RELATIONS UTILISEES 
1,094 vg = 1m 

fcnt=rle<el0scan 

(Ces facteurs de conversion sont 

tirés des tableaux 1.2 et 1.3.) 

RESOUDRE Suivez le plan conceptuel. 
Résolvez l’équation (ou les équations) 

pour obtenir l'information recherchée 

—la quantité — (si elle n’est pas déja trou- 

vée). Rassemblez chacune des quantités 

qui doivent faire partie de l’équation avec 

les bonnes unités. (Convertissez dans les 

bonnes unités, au besoin.) Substituez 

les valeurs numériques et leurs unités 

dans |’équation (ou les équations) et 

calculez la réponse. 

Arrondissez la réponse au bon nombre 

de chiffres significatifs. 

PLAN CONCEPTUEL 

‘i 
SSeS = 

1,057 pt 

RELATIONS UTILISEES 

L057 pe=- 

(mle On 

1 mL = I cm? 

(Ces facteurs de conversion sont tirés 

des tableaux 1.2 et 1.3.) 

SOLUTION 
1 

1,76 vg X i 
1,094 vg 

100 cm 

1 m 

= 160,8775 cm 

160,8775 cm = 161 cm 

| 

SOLUTION 
LL 1 mi lcm? 

1,8 pt x 
ROSH ptt > Te A107 mainte 

= 1.70293 >< 10° cor 

1,702 93 X 10° cm? = 1,7 X 10° cm? 

VERIFIER Vérifiez la reponse. Les unités 

sont-elles correctes? La réponse a-t-elle 

du sens sur le plan physique ? 

Les unités (cm) sont correctes. 

Lordre de grandeur de la réponse 

(161) a du sens sur le plan physique 

parce que le centimetre est une unité 

beaucoup plus petite que la verge. 

EXERCICE PRATIQUE 1.7 

| Convertissez 288 cm en verges. 

Unités élevées a une puissance 
Quand vous préparez des facteurs de conversion pour des unités élevées a une puissance, 

n’oubliez pas d’élever le nombre et Yunité a la puissance désirée. Voici, par exemple, 

comment créer le facteur de conversion permettant de convertir des pouces carrés en 

centimetres carrés: 

2,54 cm = 1 po 

(2,54 cm)? = (1 po)’ 

(254)-cm-— lipo 

6,45 cm? 

| por a 

Les unités (cm?) sont correctes. Lordre 

de grandeur de la réponse (1700) a du sens 

sur le plan physique parce que le centimetre 

cube est une unité beaucoup plus petite 

que la pinte. 

EXERCICE PRATIQUE 1.8 

Convertissez 9255 cm? en gallons. 
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Lexemple 1.9 explique utilisation de tels facteurs de conversion. 

Conversion d’unités comportant 

des unités élevées a une puissance 

Calculez en metres cubes la cylindrée (le volume total des cylindres dans lesquels les pistons 

se déplacent) d'un moteur d’automobile de 5,70 L. 

TRIER Triez les informations du probléme en données et DONNEE 5,70 L 

en informations recherchées. INFORMATION RECHERCHEE m° 

ETABLIR UNE STRATEGIE Rédigez un plan conceptuel pour PLAN CONCEPTUEL 
le probléme. Commencez par la quantité donnée et déterminez ——t — (aon (az 

comment cheminer vers l’information recherchée. N’oubliez pas = ium ) pe =) 

que pour les unités au cube, les facteurs de conversion doivent Lem? (1m) 
tre élevés au cube. 1 mL (100 cm)? 

RELATIONS UTILISEES 

hale One 

1 mL = 1 cm? 

LO Oven —s lim 

(Ces facteurs de conversion sont tirés des tableaux 1.2 

et 1.3) 

RESOUDRE Suivez le plan conceptuel mis au point pour résoudre | SOLUTION 

le probleme. Arrondissez la reponse a trois chiffres significatifs ae bene am: 

pour refléter les trois chiffres significatifs dans la quantité 510) Vax eats = : 

connue avec le moins de précision (5,70 L). Ces facteurs de 107°L ImL — (100 em) 

conversion sont tous exacts et ne limitent donc pas le nombre =0,00S7/ame 

de chiffres significatifs. = 0,005 70 m? 

fe Z 

VERIFIER Les unités de la réponse sont correctes et son ordre de grandeur a du sens. Etant donné 

que le métre cube est une unité plus grande que le litre, le volume exprimé en metres cubes doit étre 

plus petit que le volume en litres. 

EXERCICE PRATIQUE 1.9 

Combien y a-t-il de centimétres cubes dans 2,11 vg? 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 1.9 

Un vignoble de chardonnay (un cépage qui sert a fabriquer divers vins blancs) s’étend sur 145 acres. 

Le propriétaire décide d’épandre un amendement particulier pour améliorer la qualité du sol. Cet apport 

requiert 5,50 g/m? de vignoble. Combien de kilogrammes de cet amendement devra-t-il épandre sur 

l'ensemble de son vignoble? (1 km* = 247 acres) 

Masse volumique comme facteur de conversion 

I] est nécessaire de calculer la masse de carburant dans un avion a réaction avant chaque vol pour s’assurer 
que l'appareil est assez léger pour voler. Pour parcourir une distance donnée, on pompe 173 231 L de 
carburéacteur dans les réservoirs d’un Boeing 747. Si la masse volumique de ce carburant est de 0,768 g/em?, 
quelle est sa masse en kilogrammes ? 

TRIER Commencez par trier les informations DONNEES volume de carburant = 173 231 L 
du probleme en données et en informations 5 masse volumique du carburant = 0,768 g/cm? 
recherchées. 

INFORMATION RECHERCHEE masse en kilogrammes 
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ETABLIR UNE STRATEGIE Rédigez un plan PLAN CONCEPTUEL 
conceptuel en commencant par la quantité 

donnée, dans ce cas le volume en litres (L). eo 4 romana g be => kg } 

Le but de ce probléme est de trouver la masse. 0,768 g — i ae 
On peut relier volume et masse en utilisant aS 1000 ¢ 

la masse volumique (g/cm?). Cependant, il faut 

d’abord convertir le volume en centimétres cubes | RELATIONS UTILISEES 

(cm?). Aprés avoir effectué cette conversion, limieeeOscale 

utilisez la masse volumique pour convertir Tonic ate 

en grammes. Enfin, convertissez les grammes p = 0,768 g/cm? 

en kilogrammes. 1000 g = 1 kg 
fo) 

(Ces facteurs de conversion sont tirés des tableaux 1.2 et 1.3.) 

RESOUDRE Suivez le plan conceptuel pour SOLUTION 

résoudre le probléme. Arrondissez la réponse 1 mo lom? 0,768 ¢ l kg ; 
ER en. ite ee ; 173 231 VX x mPa = 1,33 X 10° kg a trois chiffres significatifs pour refléter les 102K 1 me pane 1000 g 5 

trois chiffres significatifs de la masse volumique. 

VERIFIER Les unités de la réponse (kg) sont correctes. ordre de grandeur a du sens parce que la masse 

(1,33 X 10° kg) est semblable en grandeur au volume donné (173 231 L ou 1,732 31 < 10° L), comme 

on doit s’y attendre pour une masse volumique proche de 1 (0,768 g/cm’). 

EXERCICE PRATIQUE 1.10 

Les campeurs qui randonnent sur de longues distances utilisent souvent des récipients contenant du 

butane ou du propane pour alimenter le brileur de leur réchaud. Si un récipient contient 1,45 L de butane, 

et que la masse volumique de ce combustible est de 0,248 g/cm?, quelle est la masse de ce combustible 

en kilogrammes ? . 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 1.10 

Une goutte d’essence a une masse de 22 mg et une masse volumique de 0,754 g/cm?. Quel est son volume 

en centimétres cubes? 

Problemes comportant des equations 
Il est possible de résoudre les problémes comportant des équations selon une méthode 

presque identique a celle que l’on a décrite pour les problémes avec des conversions. 

Habituellement, dans les problémes faisant intervenir des équations, on doit trouver une 

des variables dans l’équation, les autres étant données. Le principe de plan conceptuel 

exposé plus haut peut servir pour les problemes dans lesquels il faut résoudre des équa- 

tions. Par exemple, l’énoncé vous donne la masse (7) et le volume (V) d’un échantillon et 

vous devez calculer sa masse volumique. Le plan conceptuel montre comment l’équation 

vous permet de passer des quantités initiales aux quantités recherchées : 

Dans ce plan conceptuel, les fléches comportent une €quation plutét qu’un facteur de 

conversion. Cette équation montre la relation entre les quantités a gauche de la fléche et 

les quantités 4 droite. Notez qu’a ce point, il faut résoudre l’€quation pour la quantité a 

droite (bien que dans le cas présent, elle soit résolue). La méthode qui suit ainsi que les 

exemples 1.11 et 1.12 vous guideront dans I’elaboration d'une stratégie pour résoudre ce 

type de problémes. Nous utilisons encore une fois le format de présentation en trois 

colonnes. Résolvez un probléme de haut en bas puis examinez comment la méme méthode 

générale est appliquée au second probleme. 
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METHODE POUR... 

Résoudre les problemes 

comportant des equations 

Résoudre les problemes 

comportant des équations 

Trouvez le rayon (r), en centimetres, 

d’une gouttelette d’eau sphérique dont 

le volume (V) est de 0,058 cm?, Pour 

une sphére, V = (4/3)ar°. 

EXEMPLE 1.12 

Résoudre les problemes 

comportant des équations 

Trouvez la masse volumique 

(en g/cm?) d’un cylindre métallique 
dont la masse vaut 8,3 g, la longueur 

(1), 1,94 cm et le rayon (r), 0,55 cm. 

Pour un cylindre, V = ar. 

TRIER Commencez par trier les informations DONNEE V = 0,058 cm? DONNEES m = 8,3 g l= 1,94 cm 

du probleme en données et informations INFORMATION RECHERCHEE r= 0,55 cm 

TURAL. rencm INFORMATION RECHERCHEE 
al p en g/cm? 

ETABLIR UNE STRATEGIE Rédigez un plan “| PLAN CONCEPTUEL PLAN CONCEPTUEL 

conceptuel pour résoudre le probleme. — - " >, Ta 

Concentrez-vous sur I’équation (ou sur V oop r i br od Y: i 

les équations). Le plan conceptuel montre ne i aeenatl a nl ae 

comment l’équation permet de passer des V2 ao r 

quantités initiales aux quantités recherchées. ees \. aa , 

Le plan conceptuel peut comporter plusieurs RELATION UTILISEE Sus § 2) SS 
parties faisant intervenir d'autres équations 4 meee, «7757 mano 
ou conversions. Dans les exemples ci-contre, Wire 3 ar : 

utilisez les relations géométriques données RELATIONS UTILISEES 

dans les énoncés du probleme de méme que V=ar’l 

la définition de la masse volumique, p = /V, m 

qui a été abordée dans le présent chapitre. | eae Vv 

+ 

RESOUDRE Suivez le plan conceptuel. SOLUTION SOLUTION 

Commencez par la quantité donnée et ses ae Brae, 

unités. Multipliez par le(s) facteur(s) de a 3 Tr oe ' 

conversion approprié(s), en éliminant les , = (0,55 cm)* (1,94 cm) 
unités pour arriver ala quantité recherchée. = = 1,8436 cm? 

Arrondissez la reponse au nombre approprié a 1B m 

de chiffres significatifs en suivant les régles ae (2 v) i [As Ww 

de la section 1.6. Rappelez-vous que les 4a 8,3 g 

facteurs de conversion exacts ne limitent Se eee a A UO g/cm? 
1,8436 cm 

pas les chiffres significatifs. 

3 1/3 

Z (005s em’) = ().240 13 em 
4a 

0240 13: cm = 0)24.cm 

= 4,502 06 g/cm? = 4,5 g/em? 

VERIFIER Vérifiez la réponse. Les unités sont- 

elles correctes ? La réponse a-t-elle du sens 

sur le plan physique ? 

Les unités (centimétre) sont correctes 

et l’ordre de grandeur de la réponse 

a du sens. 

EXERCICE PRATIQUE 1.11 

Trouvez le rayon (r) d’un cylindre 

d’aluminium dont la longueur est de 

2,00 cm et la masse, de 12,4 g. Pour 

un cylindre, V = ar?. 

Les unités (gramme par centimétre 

cube [g/cm*]) sont correctes. Lordre 

de grandeur de la réponse semble 

correct pour un des métaux les plus 

légers (voir le tableau 1.4). 

EXERCICE PRATIQUE 1.12 

Trouvez la masse volumique (g/cm*), 

d’un cube métallique dont la masse 

est de 50,3 g et la longueur d’un cété 

(J), de 2,65 cm. Pour un cube, V = P. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

36 a 49 et 54 4 74. 
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Termes clés (voir le glossaire) 

Etat (p. 6) 
Exactitude (p. 25) 

Expérience (p. 4) 

Facteur de conversion (p. 26) 

Fiabilité (p. 25) 

Gaz (p. 6) 

Hypothése (p. 4) 

Kelvin (K) (p. 14) 

Kilogramme (kg) (p. 14) 

Liquide (p. 6) 

Litre (L) (p. 17) 

Loi de la conservation 

de la masse (p. 4) 

Loi scientifique (p. 4) 

Masse (p. 14) 

Masse volumique (p) (p. 18) 

Analyse dimensionnelle 

(p. 26) 
Atome (p. 2) 

Changement chimique (p. 10) 

Changement physique (p. 10) 

Chiffre significatif (p. 21) 

Chimie (p. 4) 

Composé (p. 9) 

Composition (p. 8) 

Echelle Celsius (°C) (p. 14) 

Echelle Fahrenheit (°F) 

_ (p. 15) 
Echelle Kelvin (K) (p. 14) 

Elément (p. 8) 

Erreur aléatoire (p. 25) 

Erreur systématique (p. 25) 

Concepts clés 

Atomes et molécules (1.1) 

> 

> 

Toute matiere est composée d’atomes et de molécules. 

La chimie est la science qui étudie les propriétés et le comporte- 

ment de la matiére en observant les atomes et les molécules. 

Approche scientifique (1.2) 

> La science commence par |’observation du monde _ physique. 

Plusieurs observations connexes peuvent souvent étre intégrées dans 

un énoncé sommaire ou une généralisation appelée loi scientifique. 

Une hypothése est une interprétation ou une explication possible 

d’ observations. Une ou plusieurs hypothéses bien établies peuvent 

favoriser la création d’une théorie scientifique, un modeéle de la 

nature qui explique les principes fondamentaux des observations 

et des lois. 

Les lois, les hypothéses et les théories donnent toutes naissance a 

des prédictions dont la validité peut étre testée par des expériences, 

des procédures strictement contrélées congues pour produire de 

nouvelles observations critiques. Si les prédictions ne sont pas 

confirmées, la loi, l’hypothése ou la théorie doivent étre modifiées 

ou remplacées. 

Classification de la matiére (1.3) 

> On peut classer la matiére selon son état (solide, liquide ou gazeux) 

ou selon sa composition (substance pure ou mélange). 

Equations et relations cles 

Relation entre les échelles de température Kelvin (K) 

et Celsius (°C) (1.5) 
Tx == tc a VISAS 

Relation entre les échelles de température Celsius (°C) 

et Fahrenheit (°F) (1.5) 
(2 = 328) 

Ke 
tc — 

Matiére (p. 6) 

Matiere amorphe (p. 7) 

Matiére cristalline (p. 6) 

Mélange (p. 8) 

Mélange hétérogéne (p. 9) 

Mélange homogene (p. 9) 

Méthode scientifique (p. 5) 

Metre (m) (p. 13) 

Millilitre (mL) (p. 17) 

Molécule (p. 2) 

Nombre exact (p. 22) 

Précision (p. 25) 

Préfixe multiplicateur (p. 16) 

Propriété chimique (p. 10) 

Propriété extensive (p. 18) 

Propriété intensive (p. 18) 

Propriété physique (p. 10) 

Seconde (s) (p. 14) 

Solide (p. 6) 

Solide cristallin (p. 7) 

Substance (p. 6) 

Substance pure (p. 8) 

Systéme anglo-saxon (p. 13) 

Systeme international 

d’unités (ST) (p. 13) 

Systéme métrique (p. 13) 

Température (p. 14) 

Théorie (p. 4) 

Théorie atomique (p. 4) 

Unité (p. 13) 

Unité dérivée (p. 17) 

Volume (p. 17) 

Une substance pure peut étre soit un élément, qui n’est pas décom- 

posable en substances plus simples, soit un composé, qui est 

constitué de deux ou plusieurs éléments dans des proportions fixes. 

Un mélange peut étre soit homogéne, avec la‘méme composition 

uniforme en tout point, soit hétérogeéne, c’est-a-dire dont la com- 

position varie d’un point a l’autre. 

Propriétés de la matiére (1.4) 

® 

> 

Il existe deux sortes de propriétés de la matiére: des propriétés 

physiques et des propriétés chimiques. 

Les changements qui n’entrainent pas de modification de la com- 

position de la matiére sont des changements physiques. Les chan- 

gements qui causent des modifications de la composition de la 

matiére sont des changements chimiques. 

Unités de mesure et chiffres significatifs (1.5 et 1.6) 

> Les scientifiques utilisent les unités SI, qui sont basées sur le sys- 

teme métrique. Les unités de base du SI comprennent le métre (m) 

pour la longueur, le kilogramme (kg) pour la masse, la seconde (s) 

pour le temps et le kelvin (K) pour la température. 

Les unités dérivées sont formées par la combinaison (multiplica- 

tion ou division) de plusieurs unités de base du SI. 

Les quantités mesurées sont exprimées de fagon que le nombre de 

chiffres refléte l’incertitude dans les mesures. Dans une mesure 

exprimée, les chiffres certains ainsi que le dernier, incertain, sont 

appelés chiffres significatifs. 

Relation entre la masse volumique (p), la masse (m) 

et le volume (V) (1.5) 
_m 

(ewe V 
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@lacile (MJ moyen @® difficile 

Problemes par sujet 

Approche scientifique (1.2) 

@® 1. Classez chaque énoncé selon qu’il est une observation, une loi 

ou une théorie. 

(a) Toute la matiére est composée de minuscules particules 

indestructibles. 

(b) Quand le fer rouille dans un contenant fermé, la masse du 

contenant et de son contenu ne change pas. 

(c) Dans les réactions chimiques, la matiére n’est ni créée, ni 

détruite. 

(d) Quand une allumette briile, de la chaleur est libérée. 

Cs) 5. Remplissez le tableau selon la nature de la substance. 

= Pure (élément Mélange (homogéne 
Substance _ ou composé) ou hétérogéne) 

Aluminium élément 

Jus de pommes 

Peroxyde d’hydrogene 

Soupe au poulet 

(e) Le chlore est un gaz tres réactif. 

(f) Si les éléments sont placés en ordre croissant de leur masse, Eau 

leur réactivité chimique suit un motif répétitif. Cate 

(g) Le néon est un gaz inerte (qui ne réagit pas). 

(h) La réactivité des éléments dépend de l’arrangement de Glace 

leurs électrons. 
Carbone ‘M|2. Unchimiste décompose plusieurs échantillons de monoxyde de 

carbone en carbone et en oxygéne et il pése les éléments qui en 

résultent. Il obtient les résultats suivants : 
@®6. Déterminez si chaque diagramme moléculaire représente une 

substance pure ou un mélange. Sil représente une substance 

Echantillon © Masse de carbone(g) — Masse d’oxygéne (g) pure, dites s’il s’agit d’un élément ou d’un composé. S’il repré- 
1 § 8 sente un mélange, précisez sil est homogeéne ou hétérogéne. 

2 2 16 

3 18 24 

(a) Une tendance se dégage-t-elle de ces résultats ? 

Au cours d’une autre expérience, le chimiste décompose 

plusieurs échantillons de peroxyde d’hydrogéne en hydrogéne 

et en oxygeéne. I] obtient les résultats suivants : 

Echantillon Masse d’hydrogéne(g) | Masse d’oxygéne (g) 

1 0,5 8 

2 1,0 16 

3 1,5 24 

b) Observez-vous une similarité entre ces résultats et ceux obte- 

nus pour la décomposition du monoxyde de carbone en (a) ? 

(c) Formulez une loi a partir des observations en (a) et en (b). 

(d) Formulez une hypothése qui pourrait expliquer votre loi 

en (c). 

Mj 3. Les astronomes qui observent les galaxies lointaines affirment 

que la plupart d’entre elles s’éloignent les unes des autres. En 

outre, plus les galaxies sont éloignées, plus elles sont suscep- 

tibles de s’éloigner plus rapidement. Rédigez une hypothése 

pour expliquer ces observations. 

Classification et propriétés de la matiére (1.3 et 1.4) 

4. Classez chaque substance en substance pure ou en mélange. S’il 

s’agit d’une substance pure, classez-la en élément ou en composé. 

S’il s‘agit d'un mélange, classez-le en homogéne ou hétérogéne. 

(a) Sueur. (e) Vin. 

(b) Dioxyde de carbone. (f) Ragott de boeuf. 

(c) Aluminium. (g) Fer. 

(d) Soupe aux légumes. (h) Monoxyde de carbone. 



® 10. 

@ 11. 

Voici plusieurs propriétés du propan-2-ol (aussi connu sous 

le nom d’alcool a friction). Lesquelles sont physiques ? 

Lesquelles sont chimiques ? 

(a) Incolore. 

(b) Inflammable. 

(c) Liquide a température 

ambiante. 

(d) Masse volumique = 

0,79 g/mL. 

(e) Miscible avec l’eau. 

Voici plusieurs propriétés de l’ozone (un polluant dans la basse 

atmosphére, mais un composant de la couche protectrice contre 

les rayons UV dans la haute atmosphére). Parmi ces propriétés, 

lesquelles sont physiques ? Lesquelles sont chimiques ? 

(a) Couleur bleuatre. 

(b) Odeur piquante. 

(c) Trés réactif. 

(d) Se décompose a l’exposition de la lumiére ultraviolette. 

(e) Gazeux a température ambiante. 

Classez chacune des propriétés suivantes en propriétés phy- 

siques Ou chimiques. 

(a) La tendance de |’éthanol a briler. 

(b) La brillance de largent. 

(c) LVodeur du diluant a peinture. 

(d) Linflammabilité du propane a l’état gazeux. 

(e) Le point d’ébullition de l’éthanol. 

(f) La température a laquelle la glace séche s’évapore. 

(g) La tendance du fer a rouiller. 

(h) La couleur de Vor. 

Classez chaque changement en physique ou chimique. 

(a) Le gaz naturel brile dans une cuisiniere. 

(b) Le propane liquide d'une bonbonne d’un barbecue au gaz 

s’évapore parce que l'utilisateur a laissé la valve ouverte. 

(c) Le propane liquide d’une bonbonne d’un barbecue au gaz 

brile en produisant une flamme. 

(d) De la rouille se forme sur le cadre d’une bicyclette exposé 

longtemps a lair et a l’eau. 

(e) Le sucre brile lorsqu’il est chauffé dans un récipient. 

(f) Le sucre se dissout dans l’eau. 

(g) Une bague en platine ternit lorsqu’elle est soumise a une 

abrasion continue. 

(h) Une surface d’argent ternit aprés avoir été exposée a l’air 

durant une longue période. 

En interprétant chacun des diagrammes moléculaires sui- 

vants, dites s’il s’agit d’un changement physique ou d'un chan- 

gement chimique. 

Exercices 35 

(b) 

(c) 

Unités de mesure (1.5) 

@® 12. Effectuez chacune des conversions de température. 

(a) 32 “Fen degrés Celsius (température a laquelle l’eau gele). 

(b) 77 K en degrés Fahrenheit (point d’ébullition de l’azote 

liquide). 

(c) —109 °F en degrés Celsius (point de sublimation de la 

glace séche). 

(d) 98,6 °F en kelvins (température du corps). 

(e) 0,00 K en degrés Fahrenheit (température la plus froide 

possible, aussi appelée zéro absolu) 



36 

@1:. 

@ 17. 

@ 18. 

@ 19. 

@ 20. 

CHAPITRE 1 Introduction 

La température la plus basse observée aux Etats-Unis a été 

de —80 °F le 23 janvier 1971 4 Prospect Creek, en Alaska. 

Convertissez cette température en degrés Celsius et en 

kelvins. (Supposez que —80 °F est exact 4 deux chiffres 

significatifs.) 

La température la plus élevée mesurée aux Etats-Unis a 

été 134 °F le 10 juillet 1913 dans la vallée de la Mort, en 

Californie. Convertissez cette température en degrés Celsius 

et en kelvins. 

Utilisez les préfixes multiplicateurs pour exprimer chaque 

mesure sans aucun exposant. 

(a) 3,8 x 108s. 
(by S75 100 = 
(©) £5.9°X 107. 
(d) 9,3 X 10° m. 

Utilisez la notation scientifique pour exprimer chaque quan- 

tité en utilisant seulement les unités de base (sans préfixes 

multiplicateurs). 

(a) 38 fs. (b) 13,2 ns. 

Remplissez le tableau suivant. 

(a) 1245 kg 1,245 x 10° g 

(c) 153 pm. (d) 222 wm. 

1,245 X 10° mg. 
(b) 515 km ee 1] cm. 

(ec) 122,355's Sms ed cr 

(d) 3,345 kJ — ee i 

Exprimez la quantité 254 998 m dans chacune de ces unités. 

(a) km. (b) Mm. (c) mm. (d) cm. 

Combien de carrés de | cm faut-il pour construire un carré 

dont le c6té mesure | m? 

Combien de cubes de 1,0 cm faut-il pour construire un cube 

dont le cété mesure 4,0 cm? 

Masse volumique (1.5) 

© 21. 

Mi) 22. 

@ 23. 

@ 24. 

@2s. 

@ 26. 

La piece de 1 $ (surnommée le huard) a une masse de 6,27 g 

et un volume de 0,965 cm?. Cette piece de monnaie est-elle 

composée de nickel pur? (La masse volumique du nickel pur 

est de 8,902 g/cm? a 25°C.) 

Un cadre de bicyclette en titane déplace 0,314 L d’eau et a une 

masse de 1,41 kg. Quelle est la masse volumique du titane 

en grammes par centimétre cube ? 

Le glycérol est un liquide visqueux utilisé dans la fabrication 

de produits cosmétiques et de savons. Un échantillon de 3,25 L 

de glycérol pur a une masse de 4,10 X 10° g. Quelle est la masse 

volumique du glycérol en grammes par centimétre cube ? 

On procéde a l’analyse d’une présumée pépite d’or pour déter- 

miner sa masse volumique. On trouve qu’elle déplace 19,3 mL 

d’eau (ce qui signifie qu’elle a un volume de 19,3 mL) et 

qu’elle a une masse de 371 g. S’agit-il d’une pépite d’or? 

Léthane-1,2-diol (antigel) a une masse volumique de 1,11 g/cm’, 

(a) Quelle est la masse en grammes de 417 mL de ce liquide ? 

(b) Quel est le volume en litres de 4,1 kg de ce liquide ? 

Lacétone (dissolvant de vernis a ongles) a une masse volumique 

de 0,7857 g/cm?. 

(a) Quelle est la masse en grammes de 28,56 mL d’acétone ? 

(b) Quel est le volume en millilitres de 6,54 g d’acétone ? 

Fiabilité des mesures et chiffres significatifs (1.6) 

@ 27. Lisez chaque mesure avec le bon nombre de chiffres signifi- 

catifs. On doit toujours lire la verrerie de laboratoire au bas du 

ménisque. Normalement, les balances numériques indiquent 

la masse avec le nombre approprié de chiffres significatifs 

pour ce type de balance. 

© 238. 

@ 29. 

© 30. 

(a) (d) 

(b) 

(c) (f) 

Pour chaque mesure, soulignez les zéros qui sont significatifs 

et tracez un X sur ceux qui ne le sont pas. 

(a) 1 050 501 km. (e) 180 701 mi. 

(b) 0,0020 m. (f) 0,001 040 m. 

(c) 0,000 000 000 000 002 s. (g) 0,005 710 km. 

(d) 0,001 090 cm. (h) 90 201 m. 

Combien y a-t-il de chiffres significatifs dans chacune des 

mesures suivantes ? 

(a) 0,000 312 m. 

(b) 312 000s. (g) 0,007 m. 

(c) 3,12 X 10° km. (h) 108 700 km. 

(d) 13 127s. (i) 1,563 300 X 10! m. 
(e) 2000. (j) 30 800. 

Parmi les quantités suivantes, lesquelles sont des nombres 

exacts et, par conséquent, ont un nombre illimité de chiffres 

significatifs ? 

(a) aw = 3,14. 

(b) 12 po = I pi. 

(c) Une cote de consommation d’essence du Guide de 

consommation de carburant du Canada de 5,5 L/100 km. 

(d) 7,83 millions (la population du Québec en juillet 2009). 

(e) 2,54cm = | po. 

(f) 11,4 g/em$ (masse volumique du plomb). 

(g) 12 = | douzaine. 

CRONIN: 



@31. 

@ 22. 

Arrondissez chaque nombre a quatre chiffres significatifs. 

(a) 156,852. 

(b) 156,842. 

(c) 156,849. 

(d) 156,899. 

Arrondissez chaque nombre 4 trois chiffres significatifs. 

(a) 79 845,82. 

(b) 1,548 937 x 107. 
(c) 2,349 999 999 S. 

(d) 0,000 045 389. 

Chiffres significatifs dans les calculs (1.6) 

®33. 

@ 34. 

Mj 35. 

Effectuez chaque calcul et exprimez le résultat avec le nombre 

approprié de chiffres significatifs. 

(a) 9,15 + 4,970. 

(b) 1,54 X 0,030 60 X 0,69. 

(©) 27,5 X 1,82 = 100,04. 

(d) (2,290 X 10°) + (6,7 X 10%). 
(e) 89,3 X 77,0 X 0,08. 

(f) (5,01 x 10°) + (7,8 X 10°). 
(g) 4,005 x 74 x 0,007. 

(h) 453 + 2,031. 

Effectuez chaque calcul et exprimez le résultat avec le nombre 

approprié de chiffres significatifs. 

(a) 43,7 — 2,341. 

(bD)MIonia2-838e 2S 11077: 

(c) 19,6 + 58,33 — 4,974. 

(il) SOD = aS 

(e) 0,004 + 0,098 79. 

(Gi) W233 se QB) SP Sey. 

(2) 224 Tae 

(iN) SB sp 7,3 — akeyey 

Effectuez chaque calcul et exprimez le résultat avec le nombre 

approprié de chiffres significatifs. 

(a) (24,6681 X 2,38) + 332,58. 

(b) (85,3 — 21,489) + 0,0059. 

(c) (512 + 986,7) + 5,44. 

(d) [(28,7 X 10°) + 48,533] + 144,99. 

(e) [1,7 X 10%) + (2,63 Xx 10°)] + 7,33. 
Gi) CO3LD = Zeya) a= D3 

(g) (9443 + 45 — 9,9) x 8,1 x 10°. 
(h) (3,14 X 2,4367) — 2,34. 

Conversion d'unités (1.7) 

© 36. 

Problemes récapitulatifs 

M48. Ty aexacten 

@ 4. 

Effectuez chacune des conversions d’unité suivantes. 

(a) 27,8 L en centimétres cubes. 

(b) 1898 mg en kilogrammes. 

(c) 198 km en centimetres. 

(d) 28,9 nm en micrometres. 

(e) 1432 cm? en litres. 

(f) 1211 Tm en gigamétres. 

Il y a exactement 60 s dans une minute, exactement 60 min 

dans une heure, exactement 24 h dans un jour solaire moyen 

et 365,24 jours solaires dans une année solaire. Trouvez le 

nombre de secondes dans une année solaire. Assurez-yous 

d’exprimer votre réponse avec le nombre approprié de chiffres 

significatifs. 

Déterminez le nombre de picosecondes dans 2,0 h. 

@ 37. 

(Mj 38. 

@ 39. 

iM) 40. 

@ 41. 

@ 22. 

@ 43. 

@® 44. 

iM) 45. 

(Mj 46. 

@ 47. 

@ 50. 

37 Exercices 

Effectuez chacune des conversions d’unité entre les systemes 

anglo-saxon et métrique. 

(a) 228 cm en pouces. 

(b) 2,55 kg en livres. 

(c) 2,41 L en pinte américaine. 

(d) 157 mm en pouces. 

(e) 2,71 po en millimétres. 

(f) 58 pi en centimetres. 

(g) 2169 kg en livres. 

(h) 725 vg en kilométres. 

Mélanie veut courir 10,0 km aun rythme de 7,5 mi/h. Pendant 

combien de minutes doit-elle courir? 

Une cycliste roule 4 une vitesse moyenne de 24 mi/h. Si elle 

veut parcourir 195 km, pendant combien de temps (en heures) 
doit-elle rouler ? 

La consommation d’essence d’une automobile européenne est 

de 8,0 L/100 km. Quelle est sa consommation en milles par 

gallon américain ? 

Un bidon peut contenir 5,0 gal US d’essence. Exprimez cette 

quantité en centimetres cubes. 

Une maison de taille modeste a une surface de 195 m*. Quelle 

est sa surface dans les unités suivantes ? 

(a) Kilométres carrés. 

(b) Décimétres carrés. 

(c) Centimétres carrés. 

Une chambre 4 coucher a un volume de 115 m°. Quel est son 

volume dans les unités suivantes ? 

(a) Kilométres cubes. 

(b) Décimétres cubes 

(c) Centimétres cubes. 

Au Québec, la superficie d’une ferme moyenne est 279 acres. 

Combien cela représente-t-il dans les unités suivantes ? 

(a) Milles carrés. 

(b) Metres carrés. (1 acre = 43 560 pi’, 1 mi = 5280 pi) 

Une suspension d’acétaminophéne pour les nourrissons 

contient 80 mg/0,80 mL de liquide. La dose recommandée est 

de 15 mg/kg de poids corporel. Combien de millilitres de 

cette suspension doit-on administrer a un nourrisson qui pése 

14 Ib? (Supposez deux chiffres significatifs.) 

Une suspension d’ibuprofeéne pour les nourrissons contient 

100 mg/5,0 mL de liquide. La dose recommandeée est de 

10 mg/kg de poids corporel. Combien de millilitres de cette 

suspension doit-on administrer a un nourrisson pesant 18 Ib? 

(Supposez deux chiffres significatifs.) 

Selon le Guide de consommation du carburant du Canada 

(Ressources naturelles Canada), la consommation d’essence 

de la Toyota Prius, un véhicule électrique hybride, est de 

3,7 L/100 km en ville. Combien de kilometres la Prius peut- 

elle franchir avec 15 L d’essence ? 

Parmi les propriétés suivantes, lesquelles sont intensives ? 

Lesquelles sont extensives ? 

(a) Volume. 

(b) Point d’ébullition. 

(c) Température. 

(d) Conductivité électrique. 

(e) Energie. 
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© 56. 

iM 57. 

Mj 58. 

iM 59. 

Mj 60. 

Mj 61. 

CHAPITRE 1 Introduction 

A quelles températures les lectures sur les thermométres gra- 

dues en degrés Fahrenheit et en degrés Celsius indiquent-elles 

des valeurs identiques ? 

Sur une nouvelle échelle de température Jekyll, eau géle a 

17 °J et bout 497 °J. Sur une autre nouvelle échelle de tempé- 

rature, l’échelle Hyde, l'eau géle 4 0 °H et bout a 120 °H. Si le 

méthanol bout 4 84 °H, quel est son point d’ébullition sur 

échelle Jekyll? 

Effectuez chaque calcul sans l’aide de votre calculette et don- 

nez les réponses avec le bon nombre de chiffres significatifs. 

(a) 1,76 x 10-°/8,0 x 102. 
(b) 1,87 x 10-7 +2 x 1074-3,0 x 10°. 
(c) [(1,36 x 10°)(0,000 322)/0,082](129,2). 

En 1986, la valeur du dollar canadien était de 0,71 $ US (en 

2013, il était a parité) et le prix de 1 gallon d’essence aux 

Etats-Unis, de 0,91 $ US. Quel était le prix de 1 L d’essence en 

dollars canadiens aux Etats-Unis? 

Un voleur utilise une boite métallique de sable pour remplacer 

un cylindre en or massif placé sur un socle protégé par un 

systéme d’alarme sensible au poids. La boite de sable et le 

cylindre d’or ont exactement les mémes dimensions (longueur 

= 22 cm et rayon = 3,8 cm). 

(a) Calculez la masse de chaque cylindre (ignorez la masse du 

récipient lui-méme). (On donne: masse volumique de lor 

= 19,3 g/cm? et masse volumique du sable = 3,00 g/em*.) 

(b) Le voleur a-t-il déclenché lalarme? Expliquez votre 

réponse. 

Le proton a un rayon d’environ 1,0 X 107'3 cm et une masse 

de 1,7 X 10-*4 g. Déterminez la masse volumique d’un pro- 

ton. Pour une sphére, V = (4/3)ar°. 

La masse volumique du titane est de 7,51 g/cm?. Quel est le 

volume en pouces cubes de 3,5 Ib de titane ? 

La masse volumique du fer est de 7,86 g/cm*. Quelle est sa 

masse volumique en livres par pouce cube (Ib/po°) ? 

Un cylindre d’acier a une longueur de 2,16 po, un rayon de 

0,22 po et une masse de 41 g. Quelle est la masse volumique 

de Vacier en grammes par centimétre cube ? 

Une sphére en aluminium massif a une masse de 85 g. Utilisez 

la masse volumique de l’aluminium pour trouver le rayon de 

la sphere en pouces. 

La piscine d’une résidence contient 185 verges cubes (vg’) 

d’eau. Quelle est la masse de l’eau en livres”? 

Problemes défis 

@>70. En 1999, les scientifiques ont découvert un nouveau type de 

trous noirs dont la masse serait de 100 a 10 000 fois supé- 

rieure a celle du Soleil, mais qui occupent moins d’espace que 

notre Lune. Supposons que la masse d’un de ces trous noirs 

soit €quivalente a celle de 1 X 10° soleils et que son rayon soit 

égal a la moitié de celui de la Lune. Quelle est la masse volu- 

mique du trou noir en grammes par centimétre cube? Le 

rayon du Soleil est de 7,0 < 10° km et il posséde une masse 

volumique moyenne de 1,4 X 10° kg/m?. Le diamétre de la 

Lune est de 2,16 X 10° mi. 

mi 62. 

Ml) 63. 

67. 

0) 68. 

Dy 69. 

Un iceberg a un volume de 7655 pi’. Quelle masse de glace 

(en kilogrammes) compose cet iceberg ? 

Selon ’EPA (Environmental Protection Agency, aux 

Etats-Unis), la consommation d’essence de la Honda Insight, 

un véhicule électrique hybride, est de 57 mi/gal en ville. 

Combien de kilométres cette automobile peut-elle parcourir 

avec la quantité d’essence contenue dans une cannette de 

boisson gazeuse dont la contenance est de 355 mL. 

Lunique proton qui forme le noyau de l’atome d’hydrogene a 

un rayon d’environ 1,0 < 10~'. cm. Latome d’hydrogéne lui- 

méme a un rayon de 52,9 pm. Quelle fraction de l’espace dans 

Vatome le noyau occupe-t-il ? 

Un échantillon d’atomes de néon gazeux a pression atmosphé- 

rique et 89 °C contient 2,69 X 10°? atomes par litre. Le rayon 

atomique du néon est de 69 pm. Quelle fraction de l’espace les 

atomes occupent-ils ? Qu’en déduisez-vous au sujet de la sépa- 

ration entre les atomes en phase gazeuse ? 

Un bout de fil de cuivre de calibre n° 8 (rayon = 1,63 mm) a 

une masse de 24,0 kg et une résistance de 2,061 ohms par 

kilométre (Q/km). Quelle est la résistance globale du fil ? 

Des rouleaux de feuilles d’aluminium ont une largeur de 

304 mm et une épaisseur de 0,016 mm. Quelle longueur maxi- 

male de feuilles d’aluminium est-il possible de fabriquer au 

moyen de 1,10 kg d’aluminium ? 

Lazote liquide a une masse volumique de 0,808 g/mL et bout 

a 77 K. Les chercheurs achétent souvent l’azote liquide dans 

des réservoirs isolés de 175 L. Le liquide se vaporise rapide- 

ment en azote gazeux (qui a une masse volumique de 1,15 g/L 

a température ambiante et a pression atmosphérique) lorsqu’il 

sort du réservoir. Supposons que la totalité des 175 L d’azote 

liquide du réservoir se vaporise accidentellement dans un 

laboratoire dont les dimensions sont de 10,00 m X 10,00 m 

x 2,50 m. Quelle fraction maximale de l’air dans la piéce 

serait déplacée par l’azote gazeux ? 

Le mercure est souvent utilisé comme milieu de dilatation 

dans un thermomeétre. Le mercure se situe dans un réservoir 

situé a la base du thermométre et s’éléve dans un mince capil- 

laire 4 mesure que la température augmente. Supposons 

un thermométre qui contient 3,380 g de mercure et dont le 

diamétre du capillaire est de 0,200 mm. Jusqu’a quelle hau- 

teur le mercure s’élévera-t-il dans le capillaire lorsque la 

température passe de 0,0 °C 4 25,0 °C. La masse volumique 

du mercure 4 ces températures est de 13,596 g/cm? et de 

13,534 g/cm, respectivement. 
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Problemes conceptuels 

Vous avez appris a la section 1.6 qu’en 1998, l’air d’un quartier. 

de Montréal avait atteint des niveaux de monoxyde de carbone 

(CO) de 8,8 mg/m?>. Cette concentration est donnée comme 

valeur maximale pour une heure. Pour les besoins de ce pro- 

bleme, considérons-la comme une valeur moyenne pour une 

heure. Un étre humain inhale en moyenne environ 0,50 L d’air 

par cycle respiratoire et prend environ 20 inspirations par 

minute. Combien de milligrammes de monoxyde de carbone 

une personne inhale-t-elle en moyenne durant une période de 

8h a ce niveau de pollution en monoxyde de carbone? 

Supposez que le monoxyde de carbone a une masse volumique 

Ge 2 eile. 

La nanotechnologie, ce champ d’études de la fabrication de 

structures extrémement petites, un atome 4 la fois, a progressé 

au cours des derniéres années. Une application potentielle de 

la nanotechnologie consiste a produire des cellules artifi- 

cielles. Les cellules les plus simples ressembleraient aux glo- 

bules rouges qui assurent l’approvisionnement en oxygéne de 

Porganisme. Ces nanoconteneurs, fabriqués a partir de car- 

bone, seraient remplis d’oxygeéne et injectés dans la circula- 

tion sanguine d’une personne qui aurait besoin d’un surcroit 

d’oxygene (aprés une crise cardiaque ou en vue d’un voyage 

dans l’espace, par exemple). Les contenants libéreraient lente- 

ment l’oxygéne dans le sang, permettant aux tissus de rester 

en vie. Supposons que les nanoconteneurs semblables a des 

cellules sont cubiques et que leur c6té mesure 25 nm. 

(a) Quel est le volume d’un nanoconteneur ? (Ignorez l’épais- 

seur de la paroi du nanoconteneur.) 

@>73. 

Exercices 39 

(b) Supposons que chaque nanoconteneur contient de l’oxy- 

gene pur sous pression a une masse volumique de 85 g/L. 

Combien de grammes d’oxygéne chaque nanoconteneur 

pourrait-il contenir? 

(c) Lair contient normalement environ 0,28 g/L d’oxygéne. 

Un étre humain inhale en moyenne environ 0,50 L d’air 

par inspiration au rythme de 20 par minute. Combien de 

grammes d’oxygeéne un étre humain inhale-t-il par heure ? 

(Respectez les régles relatives aux chiffres significatifs.) 

(d) Quel nombre minimum de nanoconteneurs faudrait-il 

injecter dans la circulation sanguine d’une personne pour 

fournir la quantité d’oxygéne nécessaire durant une heure ? 

(e) Quel est le volume minimum occupé par le nombre de 

nanoconteneurs calculés en (d) ? Ce volume est-il réaliste, 

étant donné que le volume total de sang chez un adulte est 

d’environ 5 L? 

Calculez approximativement le pourcentage d’augmentation 

du tour de taille qui se produit quand une personne de 155 Ib 

accumule 40,0 Ib de graisse. Supposez qu’un cylindre de 4,0 pi 

de hauteur représente le volume de cette personne. La masse 

volumique moyenne d’un humain est d’environ 1,0 g/cm? et la 

masse volumique de la graisse est de 0,918 g/cm’. 

Une boite contient un mélange de petites spheres de cuivre et 

de petites spheres de plomb. Le volume total des deux métaux 

mesuré par déplacement d’eau est de 427 cm? et la masse 

totale est de 4,36 kg. Quel pourcentage du volume total est 

constitué de spheres de cuivre ? 

@® 75. Un liquide volatil (qui s’évapore facilement) est placé dans un bocal qui est ensuite scellé. 

La masse du bocal scellé et de son contenu change-t-elle lorsque le liquide s’évapore ? 

® 76. Le diagramme suivant représente du dioxyde de carbone solide, également appelé glace séche. 

Quel diagramme représente le mieux la glace séche apres sa sublimation en gaz? 
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CHAPITRE1 Introduction 

La substance A a une masse volumique de 1,7 g/em’, La subs- 

tance B a une masse volumique de 1,7 kg/m*. Sans effectuer 

aucun calcul, déterminez quelle substance est la plus dense ? 

Dans chaque encadré, examinez les blocs attachés aux balances. 

En vous basant sur leurs positions et leurs tailles respectives, 

déterminez quel bloc est le plus dense (le bloc de couleur foncée 

ou celui de couleur pale), ou si les masses volumiques relatives 

ne peuvent pas étre déterminées. (Examinez attentivement les 

informations fournies par les illustrations.) 

(a) 

(c) 

@ 7°. Dites si chacun des énoncés suivants peut étre considéré 

comme une observation, une loi ou une théorie. 

(a) Toutes les régions cétiéres connaissent deux marées 

hautes et deux marées basses chaque jour. 

(b) Les marées dans les océans de la Terre sont causées prin- 

cipalement par l’attraction gravitationnelle exercée par la 

Lune. 

(c) Hier, la marée haute dans la baie de Gaspé s’est produite 

a2h 43 eta 15h07. 

(d) Les marées sont plus hautes a la pleine lune et a la nou- 

velle lune qu’en d’autres temps durant le mois. 



La pointe d’un microscope a effet tunnel (STM) balaye une surface atomique. 

N 

BS 

ip) G 

CY 
1 

Voirlesatomes 42 

Atomes etéléments 44 

Classer les éléments: le tableau 

périodique 49 

Masse atomique 54 

Combiner les atomes: les liaisons 

chimiques 56 

a.f 

Elements et composes 60 

Représenter les composes: 

formules chimiques et modéles 

moléculaires 64 

Formules et nomenclature 

des composés ioniques 67 

Formules et nomenclature 

des composés moléculaires 74 

Ces observations ont 

conduit implicitement a la 

conclusion, qui semble 

universellement adoptée, 

que tous les corps de 

grandeur raisonnable [...] 

sont constitués d’un grand 

nombre de particules 

extremement petites, ou 

atomes de matiére [...]. 

John Dalton 

(1766-1844) 
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i on coupait en fragments de plus en plus petits un morceau de graphite provenant de la 

pointe d’un crayon, jusqu’ou pourrait-on aller ? Pourrait-on le diviser a l'infini ? Finirait-on 

par arriver a quelques particules fondamentales qu'il ne serait plus possible de dissocier, 

non pas a cause de leur extréme petitesse, mais en raison de la nature de la matiére ? Pendant 

plus de deux millénaires, cette question fondamentale a propos de la matiére a préoccupé les 

penseurs. La réponse a varié selon l’époque. A l’échelle des objets quotidiens que nous 

observons a |'ceil nu, la matiére apparait continue (ou infiniment divisible). Jusqu’a il y a environ 

200 ans, de nombreux scientifiques croyaient que la matiére était effectivement continue — mais 

ils avaient tort. En effet, si vous divisiez le graphite de la pointe de votre crayon en parties de 

plus en plus petites (beaucoup plus petites que ce qui est visible a Iceil nu), vous finiriez par 

arriver a des atomes de carbone. Le mot atome vient du grec atomos, qui signifie « indivisible ». 

Si vous divisez un atome de carbone en morceaux plus petits, il perd alors son identité: ce n'est 

plus du carbone. Les atomes sont a la base de toute matiére ordinaire. Si vous voulez 

comprendre la matiére, vous devez commencer par comprendre les atomes. 

PAI Voir les atomes 
Le 16 mars 1981, Gerd Binnig et Heinrich Rohrer ont travaillé tard durant la nuit dans les 

laboratoires IBM de Zurich, en Suisse. Ils mesuraient la variation d’un courant électrique 

— établi entre une fine pointe métallique et une surface métallique plane — en fonction de 

la distance entre la pointe et la surface. Les conclusions de l’expérience de cette nuit-la 

ainsi que d’autres résultats obtenus au cours des mois qui suivirent ont valu a Binnig et 

Rohrer une part du prix Nobel de physique de 1986. Ces résultats sont a l’origine de l’in- 

vention de la microscopie a effet tunnel (en anglais, scanning tunneling microscope, STM), 

une technique qui permet de reconstituer la surface et les contours des molécules et des 

atomes individuels, et méme de les déplacer. 

Le fonctionnement d’un microscope a effet tunnel repose sur le déplacement d’une 

électrode ultrafine (un conducteur par lequel l’électricité peut entrer ou sortir) au-dessus 

dune surface et sur la mesure du courant tunnel résultant, c’est-a-dire le courant élec- 

trique qui circule entre la pointe de l’électrode et la surface a étudier méme si les deux 

nentrent pas physiquement en contact (figure 2.1). 

Le mouvement de la pointe permet 

de créer une image avec 
une résolution dordre atomique. 

Rangées 
datomes 

La pointe est déplacée dans 
Distance un mouvement de balayage sur 

maintenue la surface et montée et descendue 

constante afin de maintenir l’intensité 

du courant de tunnel constante. 
fe courant tunnel est extrémement 

sensible a la distance. 

A FIGURE 2.1 Microscopie a effet tunnel Dans cette technique, une pointe extrémement fine conduisant 
un courant électrique (a |’échelle atomique) est déplacée avec un mouvement de balayage sur une surface. 
La pointe est maintenue a une distance fixe de la surface et se déplace vers le haut ou vers le bas de facon que 
le courant de tunnel demeure constant. Le mouvement de la pointe est enregistré pour reconstituer une image 
de la surface avec une résolution de l’ordre atomique. 



Ce courant tunnel (comme l’ont découvert cette nuit-la Binnig et Rohrer dans leur 

laboratoire chez IBM) est extrémement sensible a la distance, ce qui permet de maintenir 

une séparation précise entre la pointe de I’électrode et la surface en montant et en descen- 

dant la pointe pour compenser les changements de courant. Quand la pointe passe au- 

dessus d’un atome, elle s’éléve donc pour s’éloigner de la surface afin de maintenir le 

courant a une intensité constante. Lorsque la pointe passe au-dessus d’un espace entre 

les atomes, elle s’abaisse vers la surface pour maintenir le courant constant. En mesurant 

le mouvement vertical de la pointe 4 mesure qu'elle est déplacée horizontalement sur une 

surface, il est possible de créer une image de cette surface révélant la position d’atomes 

individuels, comme celle qui est illustrée a la figure 2.2(a). 

Autrement dit, Binnig et Rohrer ont mis au point un type de microscope qui peut 

«voir» les atomes. D’autres scientifiques ont démontré par des travaux ultérieurs que la 

microscopie a effet tunnel peut également servir a capturer et a déplacer des molécules ou 

des atomes individuels, permettant ainsi de créer des structures et des motifs construits 

un atome a la fois, comme le montre la figure 2.2(b), qui représente le mot «atome » en 

caractéres Kanji écrits a l’aide d’atomes de fer individuels sur une surface de cuivre. Si 

tous les mots contenus dans les livres de la Bibliothéque du Congrés (Washington, DC), 

soit 29 millions de livres occupant environ 850 km de rayons, étaient écrits en lettres de 

la taille de ces caractéres Kanji, ils tiendraient sur une surface d’environ 5 mm’. 
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A FIGURE 2.2 Visualisation d’atomes (a) Une image d’atomes d’iode (en vert) sur une surface de platine 

(en bleu) obtenue a l'aide d'un microscope a effet tunnel. (b) Les caractéres Kanji japonais pour le mot «atome» 

écrit avec des atomes. 

Bien que les philosophes aient tenté d’expliquer la nature de la matiére depuis l’Anti- 

quité, la théorie atomique, proposée par John Dalton, n’a pas plus de 200 ans. De nos 

jours, les scientifiques peuvent non seulement représenter en images et déplacer des 

atomes individuels, mais ils arrivent méme a construire de minuscules structures ne 

comptant que quelques douzaines d’atomes (un domaine de recherche appelé 

nanotechnologie). 

Ces structures atomiques et les atomes qui les composent sont si petits qu’il est 

presque impensable de se les représenter mentalement. Afin d’avoir une idée de la taille 

d’un atome, imaginez que vous ramassez un grain de sable sur la plage. Ce grain contient 

plus d’atomes que vous ne pourriez en compter pendant toute votre vie. En fait, le nombre 

d’atomes dans un grain de sable excéde de beaucoup le nombre de grains sur toute la plage. 

Maleré leur taille minuscule, les atomes sont la clé qui vous permettra de faire le lien 

entre les mondes macroscopique et microscopique. Un atome est la plus petite unité iden- 

tifiable d’un élément. I] existe environ 91 éléments naturels différents. En outre, les scien- 

tifiques ont réussi a fabriquer plus de 20 éléments de synthese (éléments qui ne se trouvent 

pas dans la nature). 
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> FIGURE 2.3 Mesure par Millikan 
de la charge d'un électron. Millikan 

a calculé la charge sur une gouttelette 

dhuile en chute dans un champ électrique. 

lla constaté qu'il obtenait toujours un 

multiple entier de —1,60 X 107'SC, 
la charge d'un seul électron. 

Dans le présent chapitre, nous présenterons les atomes: de quoi sont-ils faits, 

comment peut-on les distinguer les uns des autres et comment sont-ils structurés ? Nous 

apprendrons que les éléments peuvent étre organisés de fagon a révéler des tendances 

dans leurs propriétés. Nous introduirons également la notion de composés, qui sont for- 

més de ces différentes sortes d’atomes, et nous examinerons certaines de leurs caracté- 

ristiques. A la fin de ce chapitre, vous étudierez comment représenter les composés, les 

nommer et en distinguer les différents types. 

Pr] Atomes et éléments 
Particules subatomiques 
Tous les atomes sont formés des mémes particules subatomiques: les protons, les neutrons 

et les électrons. Voici un bref rappel de leurs propriétés. 

Les protons et les neutrons ont des masses a peu prés identiques. Dans les unités SI, 

la masse du proton est de 1,672 62 X 10~’ kg, et celle du neutron est de 1,674 93 X 

10°?’ kg. Ces nombres étant extrémement petits, on exprime la masse atomique a l’aide 

d’une unité plus courante et plus simple: l'unité de masse atomique (u). L Union inter- 

nationale de chimie pure et appliquée (UICPA) a défini cette unité comme le 1/12 de la 

masse d’un atome de carbone-12 contenant six protons et six neutrons. La masse d’un 

proton ou d’un neutron est donc approximativement | u. Par contre, les électrons pos- 

sédent une masse presque négligeable de 0,000 91 < 10°’ kg ou 0,000 55 u. Si le proton 

avait une masse égale a celle d’une balle de baseball, un électron aurait la masse d’un 

grain de riz. On ne les considére donc pas dans le calcul de la masse des atomes. 

Le proton et l’électron ont tous les deux une charge électrique. En 1909, Robert 

Millikan (1868-1953), un physicien américain, qui travaillait a Université de Chicago, a 

effectué sa célébre expérience de la gouttelette d’huile au cours de laquelle il a déduit la 

charge dun seul électron. Lappareil pour cette expérience est illustré a la figure 2.3. 

Atomiseur 

Plaque chargée 
positivement 

Radiations 
ionisantes 

Source 

lumineuse 

Plaque chargée 
négativement 

Microscope 

Gouttes d’huile 
| électriquement chargées 
| en suspension dans 

le champ électrique 

Au cours de son expérience, Millikan a vaporisé de ’huile en fines gouttelettes a 
aide d’un atomiseur. Introduites par un petit trou, les gouttelettes tombaient en chute 
libre dans la partie inférieure de l'appareil ot elles pouvaient étre observées a l’aide d’une 
source lumineuse et d’un microscope. Durant leur chute, les gouttes captaient des élec- 
trons qui avaient été produits quand des rayons X bombardaient Il’air environnant. Ces 
gouttes d’huile chargées négativement interagissaient alors avec la plaque négative placée 
sur le fond de l'appareil. (Rappelez-vous que des charges identiques se repoussent mutuel- 
lement.) La variation de l’intensité de la charge a laquelle les plaques étaient soumises 
permettait de ralentir, d’arréter ou méme d’inverser la chute de la gouttelette. 

En mesurant le voltage requis pour arréter la chute des gouttelettes et en calculant les 
masses des gouttelettes elles-mémes (déterminées d’aprés leurs rayons et leur masse 



volumique), Millikan a calculé la charge de chaque gouttelette. Selon son raisonnement, 

étant donné que chaque gouttelette doit contenir un multiple entier d’électrons, la charge 

de chaque gouttelette doit étre un multiple entier de la charge d’un électron. De fait, 

Millikan avait raison; la charge mesurée sur une gouttelette était toujours un multiple 

entier de —1,60 X 10°!°C, la charge fondamentale d’un seul électron. 

Dans les unités atomiques ou relatives, pour faciliter I’écriture, on assigne une charge 

de —1 alélectron et une charge de +1 au proton. La charge du proton et celle de I’électron 

sont de grandeur équivalente, mais de signes contraires, de sorte que lorsque les deux 

particules sont appariées, la charge s’éléve a zéro. Le neutron n’a aucune charge. Le 

tableau 2.1 résume les propriétés des protons, des neutrons et des électrons. 

Tableau 2.1 | yA) Particules subatomiques 

Masse (kg) Masse (u) Charge (relative) Charge (C) 

Proton 1,672 62 X 10-2’ kg 1,007 27 +1 +1,602 18 x 10~'9 

Neutron  1,67493 x 1072’ kg 1,008 66 0 0 

Electron 0,000 91 x 1072’ kg 0,000 55 —] —1,602 18 x 10~'9 

La matiére est habituellement neutre (il n’y a pas de charge globale) parce que les 

protons et les électrons sont normalement présents en nombre égal. Lorsque des déséqui- 

libres de charges se créent dans la matiére, l’équilibre se rétablit en général rapidement, 

souvent de facgon spectaculaire. Par exemple, le picotement que vous ressentez quand vous 

touchez une poignée de porte par temps sec est di au mouvement des électrons qui se sont 

accumulés sur votre corps lorsque vous avez marché sur un tapis. Le contact avec la poi- 

gnée permet aux électrons de s’échapper, rétablissant ainsi la charge globale de votre 

corps. Les éclairs résultent d’un phénomeéne similaire: des charges négatives s’accumulent 

dans les nuages ; lorsque l’accumulation des charges devient suffisamment importante et 

le champ électrique résultant suffisamment puissant, il se produit une décharge entre les 

nuages et le sol, ce qui rétablit l’équilibre. 

Si un fragment de matiére comme un grain de sable, aussi minuscule soit-il, était 

composé seulement de protons ou d’électrons, les forces répulsives inhérentes a cette 

matiére seraient extraordinaires, et celle-ci serait trés instable. Heureusement, la matiére 

ne se comporte pas de cette manieére. 

Les éléments: définis par le nombre de protons 
Si tous les atomes sont composés des mémes particules subatomiques, comment les atomes 

d’un élément se distinguent-ils de ceux d’un autre ? La réponse est le nombre de ces parti- 

cules. Le nombre le plus important pour déterminer l’identité d’un atome est le nombre de 

protons dans son noyau. En fait, c’est le nombre de protons qui définit un élément. Par 

exemple, l’atome dont le noyau comporte deux protons est l’atome d’hélium; l’'atome qui a 

six protons dans son noyau est |’atome de carbone; et celui qui en a 92 est l’atome d’ura- 

nium (figure 2.4). Le nombre de protons dans le noyau d’un atome est le numéro atomique 

et on lui attribue le symbole Z. Les numéros atomiques des éléments connus varient de 

1 a 117 (mais il est possible que d’autres éléments soient encore découverts). 

A chaque élément, identifié par un numéro atomique unique, est associé un symbole 

chimique unique, c’est-a-dire une abréviation d’une ou deux lettres présentée directement 

sous son numéro atomique dans le tableau périodique (figure 2.5). Ainsi, le symbole de 

V’hélium est He; celui du carbone est C; et celui de ’uranium est U. Le symbole chimique 

et le numéro atomique vont toujours de pair. Si le numéro atomique est 2, le symbole 

chimique doit étre He. Si le numéro atomique est 6, le symbole chimique doit étre C. Ce 

n’est qu’une autre facgon de dire que le nombre de protons définit l’élément. 

La plupart des symboles sont basés sur le nom de l’élément. Par exemple, le symbole 

pour le soufre est S; pour l’oxygéne, O; et pour le chlore, Cl. Plusieurs des plus vieux 

éléments connus, cependant, ont des symboles basés sur leurs noms latins. Ainsi, le sym- 

bole pour le sodium est Na d’apreés le latin natrium, et le symbole pour I’étain est Sn, du 
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Une charge négative s‘'accumule 
dans les nuages. 

Une décharge électrique 
rétablit l’équilibre des charges. 

Une charge positive s‘accumule au sol. 

A Lorsque |’équilibre normal des charges 

dans la matiére est perturbé, comme cela 

se produit au cours d'un orage, Il se rétablit 

rapidement, souvent de facon 

spectaculaire. 

Le terme élément désigne l'ensemble 

des atomes possédant un nombre 

identique de protons. 
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latin stannum. Les noms d’éléments décrivent parfois leurs propriétés. Par exemple, 

«argon» vient du mot grec argos, qui signifie inactif, une référence a l’inertie chimique 

de l’argon (il ne réagit avec aucun autre élément). «Chlore » vient du mot grec chloros, 

qui signifie vert pale, la couleur du chlore. D’autres éléments, dont Phélium, le selenium 

et le mercure sont nommés d’aprés des figures de la mythologie grecque ou romaine Ou 

> FIGURE 2.4 Commentse distinguent Elément défini par le nombre de protons 

les éléments Chaque élément est défini 

par son numéro atomique unique (2), 

le nombre de protons dans le noyau 

de chaque atome de cet élément. 

Noyau de 
carbone: 
6 protons 

Noyau 
Vhélium: 
2 protons 

Tableau périodique 

Numéro atomique (Z) 

4 

Be Symbole chimique 

1 Béryllium 2 
H SSS He 

Hydrogéne Nom Hélium 

3 4 | 5 8 9 10 
Li Be B O I Ne 

Lithium Béryllium Bore Azote Oxygene Fluor Neon 

ll 12 13 14 15 16 17 18 

Na Mg Al Si ie S Cl Ar 
Sodium | Magnésium Aluminium] Silicium Phosphore Soufre Chlore Argon 

19 20 21 22 23 24 25 26 27 33 34 35 

K Ca Sc Ti Vv Cr Mn Fe Co As Se Br 
Potassium Calcium Scandium Titane Vanadium Chrome | Manganése Fer Cobalt Nickel Cuivre Arsenic Sélénium Brome 

37 38 39 40 41 42 43 44 46 47 48 49 50 51 52 53: 

Rb Sr NY: Zr Nb Mo Tc Ru Pd Cd In Sn Sb Te I 
Rubidium } Strontium Yttrium Zirconium | Niobium | Molybdeéne | Technétium} Ruthénium | Rhodium | Palladium Argent Cadmium Indium Etain Antimoine Tellure lode 

3) 56 57 72 Ts, 74 75 76 Hil 78 79 80 81 82 83 84 85 

Cs Ba La Hf Ta WwW Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi Po At Rn 
Césium Baryum | Lanthane Hafnium Tantale Tungsténe Rhénium Osmium Iridium Platine Or Mercure Thallium Plomb Bismuth Polonium Astate Radon 

87 88 89 104 105 106 107 108 112 113 114 115 116 117 118 

Fr Ra Ac Rf Db Sg Bh Hs Cn + 44 + +* + 4% 

Francium Radium Actinium |}Rutherfordium| Dubnium | Seaborgium| Bohrium Hassium | Meitnérium | Darmstadtium] Roentgenium | Copernicium 

58 59 60 61 62 63 64 65 66 69 70 TS 
Ce RiP Nd Pm Sm Eu Gd Tb Tm Yb Lu 

Cérium | Praséodyme}| Neodyme |Prométhium]} Samarium | Europium | Gadolinium] Terbium | Dysprosium} Holmium Erbium Thulium | Ytterbium | Lutécium 

90 91 92 93 94 95 96 97 Hy) 100 101 

Th Pa U Np Pu Am Cm Bk Fm 
Thorium | Protactinium | Uranium | Neptunium | Plutonium | Américium | Curium Berkélium | Californium] Einsteinium| Fermium Lawrencium Mendélévium} Nobélium 

A FIGURE 2.5 Tableau périodique Chaque élément est représenté par son symbole et son numéro 
atomique. Les éléments sont ordonnés selon leur numéro atomique et disposés de fagon que ceux qui ont 
des propriétés semblables occupent la méme colonne. 



d’apres des corps célestes. D’autres encore (comme l’europium, le polonium et le berké- 

lium) sont nommés d’aprés l’endroit ot ils ont été découverts ou le lieu de naissance de 

leur découvreur. Plus récemment, des éléments ont été nommeés en l’honneur de certains 

scientifiques ; par exemple, le curium pour Marie Curie, l’einsteinium pour Albert 

Einstein et le rutherfordium pour Ernest Rutherford. 

Les isotopes: lorsque le nombre de neutrons varie 
Tous les atomes d’un élément donné possédent le méme nombre de protons ; cependant, 

ils n’ont pas nécessairement le méme nombre de neutrons. Etant donné que les neutrons 

ont a peu pres la méme masse que les protons (1 u), cela signifie que, contrairement a ce 

que John Dalton avait a lorigine proposé dans sa théorie atomique, tous les atomes d’un 

élément donné n’ont pas la méme masse. 

Par exemple, les atomes de néon renferment tous 10 protons, mais ils peuvent avoir 10, 11 

ou 12 neutrons. Ces trois types de néon existent, et chacun posséde une masse légérement 

différente. Les atomes possédant le méme nombre de protons, mais un nombre différent 

de neutrons sont des isotopes. Certains éléments, comme le béryllium (Be) et l’alumi- 

nium (Al), ne possédent qu’un seul isotope d’origine naturelle, alors que d’autres élé- 

ments, comme le néon (Ne) et le chlore (Cl), en comptent deux ou plus. 

Heureusement, la quantité relative de chaque isotope différent dans un échantillon 

d’origine naturelle d’un élément donné est généralement la méme. Par exemple, dans un 

échantillon d’origine naturelle d’atomes de néon, 90,48 % d’entre eux sont des isotopes a 

10 neutrons, 0,27 % sont des isotopes a 11 neutrons et 9,25 % sont des isotopes a 12 neu- 

trons. On appelle ces pourcentages abondance naturelle des isotopes. Chaque élément 

posséde sa propre abondance naturelle d’isotopes caractéristique. 

La somme du nombre de neutrons et de protons dans un atome est le nombre de 

masse, et on lui attribue le symbole A: 

Nombre de masse = nombre de protons + nombre de neutrons 

A = Z + nombre de neutrons 

Pour le néon, ayant 10 protons, les nombres de masse des trois isotopes naturels différents 

sont 20, 21 et 22, correspondant a 10, 11 et 12 neutrons respectivement. 

On symbolise souvent les isotopes de la fagon suivante : 

Nombre de masse a Charge (si nécessaire) 

‘ Z Ta 
Numéro atomique ~~ “~~ Symbole chimique 

ou X est le symbole chimique, A, le nombre de masse et Z, le numéro atomique. Par 

conséquent, les symboles pour les isotopes du néon sont 

20 21 22 
joNe joNe joNe 

Remarquez que le symbole chimique, Ne, et le numéro atomique, 10, sont redondants: si 

le numéro atomique est 10, le symbole doit étre Ne. Les nombres de masse, cependant, 

sont différents pour divers isotopes, ce qui rend compte du nombre différent de neutrons 

que chacun renferme. Si l’isotope porte une charge (ion — voir un peu plus loin), il faut 

indiquer celle-ci en haut a la droite du symbole : 

fer go? 
Une seconde notation couramment utilisée, quoique moins précise, est le symbole 

chimique (ou nom chimique) suivi du nombre de masse de lisotope : 

Symboleou =~ ._—— Nombre de masse 
nom chimique X-A 
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96 

Cm 

Curium 

A (élément 96 est appelé curium en 
|‘honneur de Marie Curie, la codécouvreuse 

de la radioactivité. Parmi tous les lauréats 

du prix Nobel, elle est la seule a avoir été 

récompensée dans deux domaines scienti- 

fiques distincts, soit la physique et la chimie. 
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Dans cette notation, les isotopes du néon sont 

Ne-20 Ne-21 Ne-22 

Néon-20 Néon-21 Néon-22 

En résumé, le tableau suivant présente ce que nous avons appris sur les isotopes du neon: 

Nombre Nombre Nombre Abondance 

Symbole de protons (Z) de neutrons de masse (A) naturelle (%) 

Ne-20 ou {Ne 10 10 20 90,48 

Ne-21 ou jNe 10 11 21 0,27 

Ne-22 ou jNe 10 12 22 9,25 

Les différents isotopes d’un élément présentent toujours le méme comportement chimique 

— les trois isotopes du néon, par exemple, présentent tous la méme inertie chimique. 

Numéros atomiques, nombres de masse et symboles des isotopes 

(a) Quels sont le numéro atomique (Z), le nombre de masse (A) et le symbole de l’isotope du chlore a 18 neutrons ? 

(b) Combien de protons, d’électrons et de neutrons sont présents dans un atome de SC iy, 

SOLUTION 

(a) Dans le tableau périodique, on trouve que le numéro LN, 

atomique (Z) du chlore est 17, alors les atomes de chlore 

ont 17 protons. 

ais ay 
Le nombre de masse (A) de l’isotope a 18 neutrons est AN = i se 1 = 315) 

la somme du nombre de protons (17) et du nombre de 

neutrons (18). 

Le symbole de l’isotope du chlore est son abréviation a eel 

deux lettres avec son numéro atomique (Z) dans le coin 

inférieur gauche et son nombre de masse (A) dans le 

coin supérieur gauche. 
ae = ead 

(b) Dans le cas de oar, le nombre de protons est le nombre Nombre de protons = Z = 24 

inférieur gauche. Etant donné que c’est un atome neutre, | Nombre d’électrons = 24 (atome neutre) 

il y aun nombre é€gal d’électrons. 

Le nombre de neutrons est égal au nombre supérieur Nombre de neutrons = 52 — 24 = 28 

gauche moins le nombre inférieur gauche. 

EXERCICE PRATIQUE 2.1 

(a) Quels sont le numéro atomique, le nombre de masse et le symbole de l’isotope du carbone a 7 neutrons ? 

| (b) Combien de protons et de neutrons un atome de i9K contient-il ? 

<@) Lien conceptuel 2.1 Isotopes 

Le carbone posséde deux isotopes stables d’origine naturelle : C-12 (abondance naturelle 
est de 98,93 %) et C-13 (’abondance naturelle est de 1,07 %). Combien y a-t-il d’atomes 
de C-13, en moyenne, dans un échantillon de 10 000 atomes de carbone ? 

Les ions: perte et gain d’électrons 
Le nombre d’électrons dans un atome neutre est égal au nombre de protons dans son 
noyau (donné par le numéro atomique Z). Au cours des changements chimiques, toutefois, 
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les atomes perdent ou acceptent souvent des électrons pour former des particules chargées 

appelées ions. Par exemple, les atomes de lithium neutre (Li) renferment 3 protons et 

3 électrons; cependant, dans de nombreuses réactions chimiques les atomes de lithium 

perdent un électron (e) pour former des ions Lit : 

Lisl’ +e= 

La charge d’un ion est indiquée dans le coin supérieur droit du symbole chimique. 

Lion Li* contient 3 protons, mais seulement 2 électrons, ce qui entraine une charge de 

+1. Pour exprimer les charges des ions sur leur symbole chimique, on écrit la grandeur 

de la charge suivie de son signe: Mg?*, Al’*, O?~. La charge d’un ion dépend du nombre 
d’électrons gagnés ou perdus au moment de la formation de l’ion. Les atomes neutres 

du fluor (F) renferment 9 protons et 9 électrons ; cependant, dans de nombreuses réactions 

chimiques le fluor accepte un électron pour former des ions F: 

ls — e 

Lion F contient 9 protons et 10 électrons, ce qui entraine une charge de —1. Pour de 

nombreux éléments, comme le lithium et le fluor, ’ion est beaucoup plus commun que 

l’atome neutre. En fait, dans la nature, presque tout le lithium et le fluor se trouvent sous 

forme ionique. 

Les ions chargés positivement, comme Li", sont des cations et les ions chargés néga- 

tivement, comme F , sont des anions. Les ions se comportent tout a fait différemment 

des atomes a partir desquels ils sont formés. Les atomes de sodium neutre, par exemple, 

sont chimiquement instables ; ils réagissent violemment avec la plupart des substances 

avec lesquelles ils entrent en contact. Par contre, les cations sodium (Na‘) sont relative- 

ment inertes — nous en mangeons quotidiennement sous forme de chlorure de sodium 

(NaCl ou sel de table). Dans la matiére ordinaire, les cations et les anions sont toujours 

présents ensemble de sorte que la charge globale de la matiére est neutre. 

Lien conceptuel 2.2 Atome nucléaire et isotopes 

A la lumiére du modéle nucléaire pour l’atome, quel énoncé est le plus susceptible d’étre vrai ? 

(a) Pour un élément donné, l’isotope d’un atome possédant un plus grand nombre de neu- 

trons est plus gros que celui qui a un plus petit nombre de neutrons. 

(b) Pour un élément donné, la taille d’un atome est la méme pour tous les isotopes de 

Pélément. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

1a 12, 46, 48 a 53, 56 et 57. 

PIE} Classer les éléments: 
le tableau périodique 

Le tableau périodique moderne est né des travaux de Dimitri Mendeleiev (1834-1907), un 

professeur de chimie russe du 19° siecle. A son époque, les scientifiques avaient découvert 

environ 65 éléments différents. Grace aux travaux de nombreux chimistes, on connaissait 

un grand nombre de propriétés de ces éléments — comme leur masse relative, leur activité 

chimique et certaines de leurs propriétés physiques. Toutefois, ils n’étaient pas classés 

selon des régles précises et systématiques. 

En 1869, Mendeleev a remarqué que certains groupes d’éléments présentaient des pro- 

priétés similaires. [1 a découvert qu’en disposant les éléments dans lordre croissant de leurs 

masses, on pouvait constater que leurs propriétes se répétaient de fagon périodique (figure 2.6). 

~ CTOAETME MEPMOAMYECKOLO 3AKOHA 
AM.MEHAEAEEBA 

A Dimitri Mendeleiev, professeur de 

chimie russe qui a proposé la loi de la 

périodicité et organisé les premiéres 

versions du tableau périodique, a été 

honoré sur un timbre-poste soviétique. 

Périodique signifie qui présente un 

schéma répétitif ou qui réapparait 

avec une Certaine réegularite 
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Tableau périodique simple 

Les éléments aux propriétés similaires 
sont placés dans des colonnes. 

A FIGURE 2.7 Conception d'un tableau 
périodique Les éléments de la figure 2.6 

peuvent étre disposés en tableau dans 

lequel le numéro atomique augmente de 

gauche a droite et les éléments ayant des 

propriétés similaires (représentés par 

des couleurs différentes) sont alignés 
en colonnes. 

Loi de la périodicité 

| Les éléments qui ont des propriétés semblables se répetent selon un schema répeétitif. | 

A FIGURE 2.6 Propriétés périodiques Ces éléments sont disposés par ordre croissant de numéro 

atomique. Les éléments ayant des propriétés semblables sont de la méme couleur. Notez que les différentes 

couleurs forment un schéma répétitif un peu comme les touches d’un piano qui forment l’octave composé de 

touches noires et blanches dont le motif se répéte de gauche a droite du clavier. Dans le tableau des éléments, 

le schéma qui se répéte est appelé période. 

Mendeleiev a résumé ces observations dans la loi de la périodicité qui stipule que: 

Lorsque les éléments sont disposés dans l’ordre croissant de leur masse, 

certains ensembles de propriétés se répétent périodiquement. 

Mendeleiev a alors rangé dans un tableau tous les éléments connus en les classant selon 

leur masse relative et en les placant de fagon que les éléments ayant des propriétés simi- 

laires soient alignés les uns par rapport aux autres (figure 2.7). 

Etant donné que de nombreux éléments n’avaient pas encore été découverts, le 

tableau de Mendeleiev contenait un certain nombre de cases vides, mais, grace a ce tra- 

vail de classement, il a pu prévoir l’existence d’éléments non encore découverts ainsi que 

quelques-unes de leurs propriétés. Par exemple, il a prédit l’existence d’un élément qu’il a 

appelé ékasilicium, qui se place sous le silictum dans le tableau. En 1886, un chimiste 

allemand du nom de Clemens Winkler (1838-1904) a découvert l’ékasilicium qu’1l a 

appelé germanium puisqu’il était d’origine allemande. 

Le classement original de Mendeleiev a donné naissance au tableau périodique 

moderne illustré a la figure 2.8. Dans ce tableau, les éléments sont classés par ordre crois- 

sant de numéro atomique plutdt que de masse relative. Le tableau périodique moderne 

contient également plus d’éléments que le tableau original de Mendeleiev puisque d’autres 

ont été découverts au fil du temps. 

La loi de la périodicité de Mendeleiev est basée sur l’observation. Comme toutes les 

lois scientifiques, la loi de la périodicité résume de nombreuses observations, mais n’en 

donne pas les raisons fondamentales — ce que seules les théories font. Pour le moment, 

nous pouvons simplement admettre la loi de la périodicité telle qu’elle est, mais aux cha- 

pitres 3 et 4, nous étudierons plus attentivement les raisons fondamentales qui sous- 

tendent cette loi. 

Comme le montre la figure 2.8, dans le tableau périodique, les éléments peuvent étre 

généralement répartis en métaux, non-métaux ou métalloides. Les métaux, situés du cété 

inférieur gauche et au milieu du tableau périodique, présentent les propriétés suivantes : 

ce sont de bons conducteurs de chaleur et d’électricité; on peut les laminer en feuilles 
minces (malléabilité) ; on peut les étirer en fils (ductilité) ; ils ont souvent une apparence 

brillante et ils ont tendance a céder des électrons quand ils subissent des changements 
chimiques (faible électronégativité ). Le chrome, le cuivre, le strontium et le plomb sont 
des exemples de métaux. 

Les non-métaux se situent dans la partie supérieure droite du tableau périodique. La 
ligne qui sépare les métaux des non-métaux est une ligne diagonale en marches d’escalier 
qui va du bore a l’astate. Les propriétés des non-métaux sont variées : certains sont solides 
a température ambiante, d’autres sont des liquides ou des gaz, mais dans l’ensemble, ils 
ont tendance a gagner des électrons quand ils subissent des changements chimiques (forte 
électronégativité). Loxygéne, le carbone, le soufre, le brome et l’iode sont des exemples 
de non-métaux. 

Lélectronégativité est un indice de la capacité de l’atome & retenir ses électrons de valence. 
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Principales divisions du tableau périodique 

Silicium Carbone 

Arsenic 

a Métaux a Métalloides iar] Non-métaux 

18 
Chrome Cuivre VIIA 

1 13 14 16 17 2 
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A FIGURE 2.8 Métaux, non-métaux et métalloides Les éléments du tableau périodique sont regroupés 

dans ces trois grandes classes. 

Un bon nombre des éléments adjacents a la diagonale en zigzag entre les métaux et les 

Soufre 

non-métaux sont des métalloides qui présentent des propriétés mixtes. Plusieurs métal- Les métalloides sont parfois appelés 

loides sont également classés comme semi-conducteurs en raison de leur conductivité semi-metaux. 

électrique intermédiaire (et tres dépendante de la température). Le fait de pouvoir modifier 

et contréler leur conductivité les rend utiles dans la fabrication des puces électroniques et 

des circuits centraux des ordinateurs, des téléphones cellulaires et de nombreux autres 

appareils. Le silicium, l’arsenic et ’antimoine sont des exemples de métalloides. 

On peut également diviser le tableau périodique, comme le montre la figure 2.9, en 

éléments des groupes principaux, dont les propriétés sont largement prévisibles d’aprés 

leur position dans le tableau périodique, et en éléments de transition ou métaux de tran- 

sition. Les propriétés de ces derniers sont plus difficiles 4 prévoir si on se base seulement 

sur leur position dans le tableau périodique. Les éléments des groupes principaux 

occupent les colonnes identifiées par un numéro et la lettre A. Les éléments de transition 

occupent les colonnes identifiées par un numéro et la lettre B. Quant au systéme d’iden- 

tification préconisé par UICPA, il mutilise pas de lettres, mais seulement les nombres 

de 1 4 18. Les deux systémes sont utilisés dans la plupart des tableaux périodiques de ce 

livre. Chaque colonne dans la partie des groupes principaux du tableau périodique est une 

famille ou un groupe d’éléments. 

Les éléments au sein d’un groupe ont généralement des propriétés semblables. Par 

exemple, les éléments du groupe VIII A, désigné par le terme gaz nobles, aussi appelés 

gaz inertes ou gaz rares, sont pour la plupart non réactifs. Le gaz noble le plus familier 

est probablement I’hélium, utilisé notamment pour gonfler les ballons de féte. LU hélium 
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Eléments Eléments 

des groupes Eléments des groupes 

principaux de transition principane 

— = NEG A Sir y 

Numéro 
18 

LA du groupe VILA 

al Alcalins is Alcalino-terreux Ee] Halogenes Be Gaz nobles 

A FIGURE 2.9 Tableau périodique: éléments des groupes principaux et éléments de transition 
Dans le tableau périodique, les éléments sont disposés en colonnes. Les deux colonnes a gauche et les six 

colonnes a droite englobent les éléments des groupes principaux. Chacune de ces huit colonnes forme un 

groupe ou une famille. Les propriétés des éléments des groupes principaux peuvent généralement étre prédites 

d’aprés leur position dans le tableau périodique. Les propriétés des éléments au milieu du tableau, appelés 

les éléments de transition, sont moins prévisibles. 

est chimiquement stable — il ne se combine pas a d’autres éléments pour former des compo- 

sés ; on peut donc l’utiliser sans danger dans ces ballons. Les autres gaz nobles incluent le 

néon (souvent utilisé dans les enseignes électroniques), l’argon (un constituant mineur de 

l'atmosphere terrestre), le krypton et le xénon. 

Les éléments du groupe I A, les métaux alcalins, sont tous réactifs. Un morceau de 

sodium de la taille dune bille, par exemple, explose violemment quand on le met dans 

eau. Le lithium, le potassium et le rubidium sont les autres métaux alcalins. 

Les éléments du groupe II A, les métaux alcalino-terreux, sont aussi assez réactifs, 

mais un peu moins que les métaux alcalins. Le calcium réagit assez vigoureusement au 

contact de eau, mais il n’explose pas de fagon aussi spectaculaire que le sodium. Le 

magnésium (un métal courant de masse volumique faible), le strontium et le baryum sont 

les autres métaux alcalino-terreux. 

Les éléments du groupe VII A, les halogénes, sont des non-métaux trés réactifs. 
Lhalogéne le plus familier est probablement le chlore, un gaz jaune verdatre a l’odeur 
acre. Le chlore est utilisé comme agent de stérilisation et de désinfection (parce qu’il 
réagit avec des molécules importantes dans les organismes vivants). Les autres halogénes 
sont le brome, un liquide brun rouge qui s’évapore facilement en gaz; l’iode, un solide 
violet; et le fluor, un gaz jaune pale. 

lons et tableau périodique 
Rappelez-vous que, dans les réactions chimiques, les métaux ont tendance a céder des 
électrons (et a former des cations) et les non-métaux tendent a en accepter (formant ainsi 
des anions). Le nombre d’électrons perdus ou gagnés, et par conséquent la charge de l’ion 
résultant, est souvent prévisible pour un élément donné, notamment les éléments des 
groupes principaux. 
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Les éléments des groupes principaux tendent a former des ions qui ont le méme 

nombre d’électrons que le gaz noble le plus proche (le gaz noble dont le numéro atomique 

est le plus prés de celui de I’élément). 

¢ Un métal d’un groupe principal a tendance a céder des électrons pour former un 

cation avec un nombre d’électrons identique 4 celui du gaz noble qui le précéde. 

¢ Un non-métal d’un groupe principal tend 4 accepter des électrons pour former 

un anion avec un nombre d’électrons identique a celui du gaz noble qui le suit. 

Par exemple, le lithium, un métal a 3 électrons, tend a céder | électron pour former 

un cation +1 avec 2 électrons, tout comme I’hélium. Le chlore, un non-métal avec 

17 €lectrons, tend a accepter | électron pour former un anion —1 avec 18 électrons, 

comme I’argon. 

En général, les métaux alcalins (groupe I A) tendent a céder | électron et a former 

des ions +1. Les métaux alcalino-terreux (groupe II A) ont tendance a céder 2 électrons 

et a former des ions +2. Les halogeénes (groupe VII A) ont tendance a accepter | électron 

et a former des ions —1. Les non-métaux de la famille de l’oxygéne (groupe VI A) ont 

tendance a accepter 2 électrons et 4 former des ions —2. De facon plus générale, la charge 

du cation des éléments des groupes principaux qui forment des cations prévisibles est 

égale au numéro du groupe. Pour les éléments des groupes principaux qui forment des 

anions prévisibles, la charge de l’anion est égale au numéro du groupe moins huit. Les 

éléments de transition forment des cations de différentes charges, et nous verrons pour- 

quoi a l’aide du modéle atomique présenté dans le chapitre 3. Les ions les plus courants 

formés par les éléments des groupes principaux sont illustrés a la figure 2.10. 

Eléments formant des ions de charges prévisibles 
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A FIGURE 2.10 Eléments formant des ions de charges prévisibles 

Pear) Prédiction de la charge des ions 

Prédisez les charges des ions monoatomiques (un seul atome) formés par ces 

éléments des groupes principaux. 

(a) Al. (b) S. 

SOLUTION 

(a) Valuminium est un métal d’un groupe principal; il a donc tendance a céder 

des électrons pour former un cation comportant le méme nombre d’électrons que 

le gaz noble le plus proche. Les atomes d’aluminium ont 13 électrons et le gaz 

noble le plus proche est le néon, qui en a 10. Laluminium a tendance a céder 

3 électrons pour former un cation ayant une charge +3 (Aba): 

53 
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La masse atomique est parfois appelée 

masse atomique moyenne. 

7, 

Cl 
35,45 

chlore 

Lorsqu’on utilise des pourcentages 

dans les calculs, on doit les convertir 

en valeurs décimales en divisant 

par 100%. 

(b) Le soufre est un non-métal ; il a donc tendance a accepter des électrons pour 

former un anion portant un nombre d’électrons identique a celui du gaz noble le 

plus proche. Les atomes de soufre ont 16 électrons et le gaz noble le plus proche 

est argon, qui ena 18. Le soufre a tendance a accepter 2 électrons pour former 

un anion ayant une charge —2 (Seay 

EXERCICE PRATIQUE 2.2 

Prédisez les charges des ions monoatomiques formés par les éléments des groupes 

principaux. 

(a) N. (b) Rb. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

13 a 20. 

PX] Masse atomique 
Une affirmation importante de la théorie atomique de Dalton était que tous les atomes 

d’un élément donné ont la méme masse. Cependant, a la section 2.2, nous avons appris 

que, en raison de l’existence des isotopes, les atomes d’un élément donné ont souvent 

différentes masses, de sorte que Dalton n’avait pas tout a fait raison. On peut cependant 

calculer une masse moyenne — appelée masse atomique — pour chaque élément. 

Dans le tableau périodique, la masse atomique de chaque élément est inscrite direc- 

tement sous le symbole de I’élément; elle représente la masse moyenne des isotopes qui 

composent cet élément pondérée selon l’'abondance naturelle de chaque isotope. Par 

exemple, le tableau périodique indique que la masse atomique du chlore est de 35,45 u. 

Le chlore d’origine naturelle est constitué a 75,77 % d’atomes de chlore 35 (masse de 

34,97 u) et a 24,23 % d’atomes de chlore 37 (masse de 36,97 u). Sa masse atomique est 

calculée de la fagon suivante: 

Masse atomique = 0,7577(34,97 u) + 0,2423(36,97 u) = 35,45 u 

Remarquez que la masse atomique du chlore est plus proche de 35 que de 37. Le chlore 

d’origine naturelle contient plus d’atomes de chlore 35 que d’atomes de chlore 37, de sorte 

que la masse moyenne pondérée du chlore est plus proche de 35 u que de 37 u. 

En général, la masse atomique est calculée selon |’équation suivante : 

Masse atomique = se (fraction de isotope n) X (masse de l’isotope 7) 
n 

(fraction;.orope 1 x Misotope D 

i (fraction;otope 2 x Misotope 2) 

+ (fractionisctope 3 X Misotope3) + ++ 

ou les fractions de chaque isotope sont les pourcentages d’abondance naturelle convertis 
en valeurs décimales. Notez également que la somme des fractions de tous les isotopes 
d'un élément sera évidemment égale a une unité: 

1= Sy (fraction de isotope 7) 
n 

1 = (fractionisotope 1) + (fractionigorope 2) + (fractionjsotope 3) +... 

Le concept de masse atomique est utile parce qu’il nous permet d’assigner une masse 
caractéristique 4 chaque élément, et nous verrons dans le chapitre 8 qu’il nous permet de 
quantifier le nombre d’atomes dans un échantillon de cet élément. 
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Masse atomique ‘ 

Le cuivre posséde deux isotopes d’origine naturelle: le Cu-63 de masse 62,9396 u et 
d’abondance naturelle de 69,17 %, et le Cu-65 de masse 64,9278 u et d’abondance naturelle 

de 30,83 %. Calculez la masse atomique du cuivre. 

SOLUTION 

Convertissez les pourcentages d’abon- Ek 69,17 % 

dance naturelle dans leur forme déci- | Ff@C4ONcu-63 = 100 % py 
male en divisant par 100 %. . 30,83 % 

Fractioncy.6s = = 0,3083 
100 % 

Ou 

Fractiongy.65 = 1 — fractioney-¢3 

= | — 0,6917 

= 0,3083 

Calculez la masse atomique. Masse atomique = 0,6917(62,9396 u) + 0,3083(64,9278 u) 

= 43,53 u + 20,02 u = 63,55 u 

EXERCICE PRATIQUE 2.3 

Le magnésium posséde trois isotopes d’origine naturelle dont les masses sont respectivement 

de 23,99 u, de 24,99 u et de 25,98 u et les abondances naturelles sont de 78,99 %, de 10,00 % 

et de 11,01 %. Calculez la masse atomique du magnésium. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 2.3 

Le gallium posséde deux isotopes d’origine naturelle: le Ga-69 de masse 68,9256 u et 

d’abondance naturelle de 60,11 %, et le Ga-71. Utilisez la masse atomique du gallium donnée 

dans le tableau périodique pour trouver la masse du Ga-71. 

<@) Lien conceptue! 2.3 Masse atomique 

Le carbone a deux isotopes d’origine naturelle: C-12 (l’abondance naturelle est de 

98,93 %; la masse est de 12,0000 u) et C-13 (l’abondance naturelle est de 1,07%; la 

masse est de 13,0034 u). Sans effectuer aucun calcul, déterminez quelle masse est la plus 

proche de la masse atomique du carbone. 

(a) 12,00 u. (b) 12,50 u. (c) 13,00 u. 

Abondance naturelle 

L’antimoine posséde deux isotopes d'origine naturelle dont les masses sont de 120,9038 u et 

de 122,9042 u. Utilisez la masse atomique de l’antimoine donnée dans le tableau périodique 

pour trouver l’abondance naturelle des deux isotopes. 

TRIER Vous connaissez la masse de chacun DONNEES mg,.1>; = 120,9038 u 

des isotopes et vous devez trouver leur Hee io, = 102 9042 u 

abondance. 
Z 

Matomique Sb — AOU 

INFORMATIONS RECHERCHEES 

Fractions); 

Fraction Sb-123 
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ETABLIR UNE STRATEGIE 
Trouvez l’équation reliant ’abondance de 

chaque isotope et la masse atomique de I’anti- 

moine. Trouvez l’équation permettant d’établir 

que la somme des fractions des isotopes est 

égale a Punite. 

RELATIONS UTILISEES 

Masse atomique = fractiongy.)2;  Msp-121 + fractiongy.123 X Msp-123 

| = fractiongy.;2; + fractiong,.123 

Matomique— (fractionisotope 1 x Misotope ) + (fractiOnicotope 2 x Misotope 2) et 

1 = fractionisotope 1 + fractionisotope 2 

RESOUDRE II s’agit d’un systéme de deux 
équations a deux inconnues. I faut donc isoler 

lun des termes « fractions, » d’une équation 

pour introduire son équivalence dans I’autre 

équation. On obtient donc une équation avec 

un seul terme inconnu. 

SOLUTION 

Fractiongp_;2; = | — fractiongy.123 

Masse atomique = (1 — fractiongy_;23) X mgp-121 + fractiongy.123 * Mgp-123 

En isolant, on a: 

Matomique — 'Sb-121 
Fractions,-123 = 

Msgp-123 — Mspb-121 

121,76 u — 120,9038u _—0,8562 

122,9042 u — 120,9038 u 2,0004 

Fractiongy_171 =|- 0,43 — 0,57) 

Abondanceg,.;2; = 0,57 X 100% = 57% 

Abondancesp.;23 = 0,43 * 100% = 43 % 

Fractiong-123 = = 0,4280 = 0,43 

EXERCICE PRATIQUE 2.4 

\ 

| VERIFIER Comme la masse atomique de l’antimoine est de 121,76 u et que les masses 

des deux isotopes sont de 120,9038 u et 122,9042 u, sans faire de calcul, il semble que l’abon- 

dance la plus élevée pourrait étre attribuée au Sb-121. Si ’abondance des deux isotopes était 

de 50 %, la valeur de la masse atomique serait trés proche de 121,9 u, soit la valeur moyenne 

entre 120,9 u et 122,9 u. La masse atomique étant inférieure a 121,9, on peut affirmer que 

Vabondance du Sb-121 est un peu plus élevée, ce que confirme la valeur obtenue de 57,20 %. 

Le magnésium posséde trois isotopes d’origine naturelle dont les masses sont respectivement 

de 23,98 u, de 24,99 u et de 25,98 u. Ensemble, les deux premiers isotopes ont une abondance 

relative de 88,90 %. Calculez ’'abondance relative de tous les isotopes. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

21 a 24, 47, 54, 55, 58 a 64. 

PAG Combiner les atomes: 
les liaisons chimiques 

Combien existe-t-il de substances différentes ? Dans la nature, il existe environ 91 élé- 
ments différents ; il y a donc au moins 91 substances différentes naturellement. Toutefois, 
un monde ne comportant que 91 substances différentes serait monotone — pour ne pas dire 
sans vie. Heureusement, les éléments se combinent les uns avec les autres pour former des 
composés. Tout comme les combinaisons de seulement 26 lettres de l’alphabet en francais 
permettent la formation d’un nombre presque illimité de mots, chacun possédant son sens 
particulier, les combinaisons des 91 éléments naturels permettent I’existence d’un nombre 
quasi illimité de composés, chacun possédant ses propriétés propres. La grande diversité 
des substances présentes dans la nature est le résultat direct de la capacité des éléments a 
former des composés. La vie ne pourrait pas exister avec seulement 91 éléments diffé- 
rents. Les composés, dans toute leur diversité, sont essentiels a la vie. 
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Hydrogene + oxygéne = eau! 
Uhydrogeéne (H)) est un gaz explosif utilisé comme carburant dans les navettes spatiales. 

Loxygeéne (O>), également un gaz, est une composante naturelle de l’air. Lorsque ’hydro- 

gene et l’oxygéne se combinent pour former l’eau (HO), un composé, on obtient une 

substance totalement différente, comme le montre le tableau ci-dessous. 

Quelques propriétes Hydrogéne wd Oxygéne ee | Eau ®D 

Point d’ébullition SSAC ={8AE 100 °C 

Etat a température Gazeux Gazeux Liquide 
ambiante 

Inflammabiliteé Explosif Nécessaire a la Utilisée pour 
combustion éteindre les flammes 

Tout d’abord, a température ambiante, l’eau est un liquide et non un gaz; par ailleurs, 

par comparaison au point d’ébullition de l’hydrogéne et de l’oxygéne, celui de l’eau est infi- 

niment plus élevé (plusieurs centaines de fois). Ensuite, au lieu d’étre inflammable (comme 

lhydrogéne gazeux), l’eau étouffe en fait les flammes. Voxygéne n’est pas lui-méme inflam- 

mable, mais il doit étre présent pour que la combustion puisse se produire. Comme on le voit, 

l'eau ne ressemble en rien a V’hydrogeéne et 4 l’oxygéne a partir desquels elle est formée. 

La différence fondamentale entre l’hydrogéne et l’oxygéne élémentaires et l’eau, dont 

ils sont les constituants, est caractéristique des différences entre les éléments et les compo- 

sés quils forment. Quand deux éléments se combinent pour former un composé, il en 

résulte une nouvelle substance enti¢rement différente. Par exemple, le sel de table est un 

composé tres stable formé a partir de sodium et de chlore. D’un cété, le sodium élémen- 

taire, un métal argenté, est fortement réactif et explose au contact de l’eau. Quant au chlore 

élémentaire, un gaz de couleur jaune verdatre, il peut étre mortel s’il est inhalé. Et pour- 

tant, le composé qui résulte de la combinaison de ces deux éléments est le chlorure de 

sodium (notre sel de table) dont nous saupoudrons nos aliments pour en rehausser la saveur. 

Bien que certaines substances qui font partie de notre vie quotidienne soient des 

éléments (O5, N> He), la plupart sont des composés (H,O, NaCl, etc.). Comme nous 

Vavons expliqué au chapitre 1, un composé nest pas un mélange d’éléments. Dans un 

composé, les éléments se combinent dans des proportions définies et fixes, alors que dans 

un mélange, les éléments peuvent étre incorporés en toutes proportions. Prenons en 

exemple la différence entre le mélange hydrogéne-oxygeéne et l’eau représentés plus loin. 

Un mélange hydrogéne-oxygéne peut étre constitué de ces deux gaz dans n’importe quelle 

proportion. Leau, par contre, est composée de molécules d’eau qui contiennent toujours 

deux atomes d’hydrogéne pour chaque atome d’oxygéne. L’eau posséde une proportion 

définie d’hydrogéne par rapport a l’oxygene. 

Mélanges et composés 

ivelange @hydrogéne et doxygéne Eau (un composé) 
Le mélange peut étre formé Les molécules d’eau possedent toujours 
@hydrogéne et d’oxygene la méme proportion fixe d’hydrogéne 

dans des proportions variables. (2 atomes) et d’oxygeéne (1 atome). 

4 Le ballon de cette illustration est 

rempli d'un mélange d’hydrogéne gazeux 

et d’oxygéne gazeux. Les proportions 

d'hydrogéne et d’oxygéne sont variables. 

Quant au verre, il est rempli d’eau, un 

composé formé d’hydrogéne et d’oxygéne. 

Dans ce cas, le rapport entre I’hydrogene 

et l'oxygéne est fixe: les molécules d'eau 

contiennent toujours deux atomes 

d‘hydrogéne pour chaque atome d'oxygéne. 
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Liaisons entre les atomes 
Les substances sont constituées d’atomes retenus ensemble par des liaisons chimiques. 

Ces liaisons chimiques résultent d’interactions entre des atomes chargés (ions) ou entre 

les particules atomiques (lectrons et protons) constituant les atomes. En général, on peut 

classer les liaisons chimiques en trois catégories: la liaison ionique, la liaison covalente 

et la liaison métallique. La liaison ionique — qui s’établit entre des métaux et des non- 

métaux — fait intervenir un transfert d’électrons d’un atome a un autre. La liaison cova- 

lente — qui se forme entre deux ou plusieurs non-métaux — met en jeu le partage 

d’électrons entre deux atomes. La liaison métallique — qui se forme entre plusieurs 

métaux — résulte d’une délocalisation des électrons de valence. 

Liaison ionique 

On a vu au début de ce chapitre que les métaux ont tendance a céder des électrons (faible 

électronégativité) et que les non-métaux ont tendance a en accepter (forte électronégati- 

vité). Par conséquent, lorsqu’un métal interagit avec un non-métal, il peut transférer un 

ou plusieurs de ses électrons au non-métal. L'atome de métal devient alors un cation (un 

ion de charge positive) et ’atome de non-métal devient un anion (un ion de charge néga- 

tive), comme le montre la figure 2.11. Ces ions de charges opposées sont attirés ’'un vers 

l'autre par des forces électrostatiques — ils forment une liaison ionique. I] en résulte un 

composé ionique qui, en phase solide, est un réseau — un arrangement régulier tridimen- 

sionnel — indéfini de cations et d’anions en alternance. 

Formation d’un composé ionique 

Le sodium (un métal) 

céde un électron. 

~%, Atome Na 

neutre, lle™ 

Le chlore (un non-métal) 
accepte un électron. 

<4 

AtomeCl — 

neutre. lem @ 

Sodium métallique (aan: 

Chlore gazeux 

Les ions de charges 
Opposees sont retenus 
ensemble par la liaison 
ionique, ce qui forme 
un réseau cristallin. 

Chlorure de sodium 

(sel de table) 

& FIGURE 2.11 Formation d'un composé ionique Un atome de sodium (un métal) perd un électron au profit 
d'un atome de chlore (un non-métal), ce qui crée une paire d'ions de charges opposées. Le cation sodium est 
alors attiré par l’anion chlore et les deux sont retenus ensemble au sein d'un réseau cristallin. 



2.5 Combiner les atomes: les liaisons chimiques 59 

Liaison covalente a. oh OPA or + deat han 

Lorsqu’un non-métal se lie 4 un autre non-métal, aucun des deux atomes de forte électroné- 

gativité ne transfére son électron a l’autre. Les deux atomes liés partagent certains électrons 

et les noyaux des deux atomes stabilisent les électrons liants par l’intermédiaire d’interac- 

tions électrostatiques. La liaison qui en résulte est appelée liaison covalente (figure 2.12). 4 FIGURE 2.12 Molécule d'eau (H,0) 
Contrairement a la liaison ionique, la liaison covalente établit un lien physique entre les Deux atosmies diniyciogee lemma i2uey 

. f : } A eae i 2 Sane partagent leur électron de valence avec 
atomes et posséde une orientation dans l’espace ainsi qu’une longueur bien définies. ceux de l’oxygéne (en rouge) pour créer un 

La longueur de la liaison covalente dépend de la configuration la plus stable (oude —-FUbIet d’electrons liants établissant ainsi 
; wal. : ‘ 5 SAAS? un lien physique entre les paires d’atomes. 

plus faible énergie potentielle) entre les électrons partagés (charges négatives) et les 

noyaux des atomes liés (charges positives). Comme vous l’observerez 4a la figure 2.13, 

lorsque deux atomes de non-métaux liés se rapprochent I’un de l'autre, l’énergie poten- 

tielle du systéme s’abaisse jusqu’a obtenir un minimum d’énergie (position la plus 

stable). Cet état de plus basse énergie détermine la longueur de la liaison covalente. 

Passé ce point, le systeme devient soudainement trés instable; on observe une aug- 

mentation rapide de l’énergie potentielle. Ce phénoméne s’explique par le fait que si 

les atomes se rapprochent trop, les effets répulsifs entre les charges de méme nature 

(principalement les deux noyaux positifs) deviennent trop importants et déstabilisent 

le systéme. 

Longueur d’une liaison covalente entre deux atomes d’hydrogéne 

Energie potentielle 

Distance entre les atomes d’hydrogene 

A FIGURE 2.13 Longueur d'une liaison covalente entre deux atomes d’hydrogeéne La longueur de la 
liaison covalente est déterminée par la position de plus basse énergie potentielle. II s‘agit d’une position d’équilibre 

entre la stabilisation des électrons liants par les noyaux des atomes adjacents et la répulsion entre ces mémes 

noyaux. (a) Les atomes sont trop éloignés I’un de |’autre et l'effet de stabilisation est négligeable. (b) Les atomes 

sont assez proches l'un de l'autre pour que les deux noyaux stabilisent adéquatement les électrons partagés. 

(c) Le minimum d’énergie potentielle correspond a la position d’équilibre entre la stabilisation maximale des 

électrons par les noyaux et la répulsion entre les charges de méme nature. (d) Les atomes sont trop proches et 

la répulsion entre les charges de méme nature (électrons ou protons) déstabilise le systeme. 

Liaison métallique —_¢, ae ee iy pirend 

En raison de leur faible électronégativité, les métaux ont tendance a céder leurs électrons. 

Lorsque plusieurs atomes de métal interagissent, ils délocalisent leurs électrons de 

valence. La force électrostatique qui assure alors la cohésion entre ces électrons libres et 

les cations formés par la délocalisation est appelée liaison métallique (figure 2.14). Nous 

verrons dans les chapitres 5 et 6 que deux théories proposent des explications 4 propos de 

cette délocalisation: la théorie de la mer d’électrons et la théorie des bandes. Ce sont ces 

électrons délocalisés, donc «libres», qui sont a Vorigine des propriétés particuliéres du 

métal (conductivité électrique et thermique, malléabilité, ductilité). 
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Molécules 
diatomiques 

> de chlore 

A Les unités fondamentales qui 

composent le chlore gazeux sont des 

molécules diatomiques de chlore. 

Exemple: Ne 

A FIGURE 2.14 Modeéle de la mer d‘électrons dans un échantillon de magnésium (Mg) solide L'atome 

de magnésium possédant deux électrons de valence, l'ensemble des atomes de |’échantillon (des milliards 

de milliards) délocalisent leurs électrons de valence créant ainsi une mer d’électrons a |'intérieur de laquelle 

se trouvent les cations Mg?*. 

PX] Eléments et composés 
Ona vu au chapitre | que les substances pures peuvent se classer soit en éléments, soit en 

composés. Mais il est également possible de les répartir en sous-catégories selon les 

unités fondamentales qui les composent, comme le montre la figure 2.15. Les éléments 

peuvent étre soit atomiques, soit moléculaires. Les composés, eux, peuvent étre soit molé- 

culaires, soit ioniques. Les métaux se trouvent sous forme d’élément (un seul type de 

métal) ou sous forme de composé (deux types de métaux — il porte alors le nom parti- 

culier d’alliage). 

Les éléments atomiques sont des éléments qui existent dans la nature et dont l’unité 

fondamentale est formée d’un seul atome. La plupart des éléments se situent dans cette 

catégorie. Par exemple, Ihélium se compose d’atomes d’hélium, l’aluminium, d’atomes 

d’aluminium, et le fer, d’atomes de fer. Les éléments moléculaires n’existent pas norma- 

lement dans la nature sous forme d’un seul atome comme unité fondamentale, mais plutét 

Classification des éléments et des composés 

Couple ionique 
NaCl 

Exemple: O, Exemple: H,0 Exemple : NaCl 

CO RORY as an 
A FIGURE 2.15 Représentation a I’échelle moléculaire des éléments et des composés 



2.6 Elements et composés 61 

sous celle de molécules constituées de deux ou plusieurs atomes de |’élément liés 

ensemble. La plupart des éléments moléculaires sont des molécules diatgmiques. Par 

exemple, l’hydrogéne est composé de molécules H, l’azote, de molécules N; et le chlore, 

de molécules Cl,. Quelques éléments moléculaires se rencontrent sous forme de molé- 

cules polyatomiques. Le phosphore, par exemple, existe sous forme de P, et le soufre, 

sous forme de Sg. Les éléments qui existent principalement sous forme de molécules 

diatomiques ou polyatomiques sont illustrés dans le tableau périodique a la figure 2.16. 

Les composés moléculaires sont généralement constitués de deux ou plusieurs non- 

métaux liés par covalence. Les unités fondamentales des composés moléculaires sont t des 

molécules formées de leurs atomes constituants. Par exemple, l’eau se compose de molé- 

cules de HO, la glace séche, de molécules de CO, et le propane (utilisé souvent comme 

combustible de barbecue), de molécules C;Hg, comme le montre la figure 2.17(a). 

Eléments moléculaires 

1 a Eléments qui existent sous forme 18 
de molécules diatomiques VHIA 

2 iy i4 i WG Ww 
ee Eléments qui existent sous forme IA IVA VA VIA VII 

5 de molécules polyatomiques 

3 eee) ae 4 5 6 7 8 9) IO il 
g IB 

nS A UD ||, AO |], Pak |p ZEN Bab Be | Sy) ACs |) AE Xs}. |) AS 
5 K | Ca Sc | Ti | V | Cr | Mn) Fe | Co | Ni | Cu 
aw BEPEMEM see stt Rb | Sr Zr | Nb | Mo] Tc Pd Sb | Te 

Ele al els [elle le lala lee eels Cs | Ba | La |) Hf | Ta Re Pt | Au Bi | Po } At 

7 87 | 88 | 89 || 104} 105 | 106 | 107 0 is 110} 111 me 113 aa ISS 4) MNS aye [alae 
Fr | Ra | Ac || Rf | Db | Sg Bh | Hs | Mt | Ds Rg 

ye N 
Tanthanid 587 59" 1°60. "61 91762) 63) |645 | S65 "660167 41568")|"69) | 70) 71 

anthanides | Ce | Pr | Nd | Pm|Sm| Eu | Gd | Tb | Dy | Ho| Er | Tm| Yb | Lu 
OOO Fo 2 S93 94s OS SOu IO eo Sm oom LOO MO LO2NNO0S: 

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

A FIGURE 2.16 Elements moléculaires 
Les éléments placés dans les cases colorées existent principalement sous forme de molécules diatomiques 

(en jaune) ou de molécules polyatomiques (en rouge). 

Actinides 

Composé moléculaire Composé ionique 

A FIGURE 2.17 Composés moléculaires et ioniques (a) Le propane est un exemple de composé moléculaire. Les 
unités fondamentales qui composent le propane gazeux sont des molécules de propane (C3Hg). (b) Le sel de table (NaCl) est 

un composé ionique. Son couple ionique est formé du cation Na "et de l'anion Cl. 
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P Lacalcite (a gauche) est le principal 

composant du calcaire, du marbre et 

d'autres formes de carbonate de calcium 

(CaCO,) tres répandu dans la crotte 
terrestre. Le trona (a droite) est une forme 

cristalline de carbonate de sodium hydraté 

[Na3H(CO3).-2H,0]. 

Certains composés ioniques, par 

exemple K,NaPOQ,, renferment plus 

d‘un seul type d’ions métalliques. 

A l'occasion, on fait reference aux 

composés ioniques comme s'il 

s‘agissait de molécules, ce quise 

révele inexact étant donné que les 

composés loniques ne contiennent 

pas de molécules distinctes. 

b Ve of Comees Avanos 

a. 
ET 

A Les produits de consommation 

comme |’eau de Javel qui contient 

de I'hypochlorite de sodium 

(NaCIO) renferment souvent des 

ions polyatomiques. 

<@) 

Les composés ioniques sont constitués de cations (habituellement un type de metal) 

et d’anions (habituellement un ou plusieurs non-métaux) retenus par des liaisons ioniques. 

Les composés ioniques sont présents dans la crofite terrestre sous forme de minéraux. 

Parmi les exemples, le calcaire (CaCO 3), un type de roche sédimentaire; la gibbsite 

[Al(OH),], un minerai contenant de Valuminium; et la soude (NayCO3), un dépot naturel. 

Les composés ioniques sont également présents dans les aliments que nous man- 

geons. C’est le cas, par exemple, du sel de table (NaCl), le rehausseur de goat le plus 

couramment utilisé, du carbonate de calcium (CaCO3), une source de calcium nécessaire 

a la santé des os et du chlorure de potassium (KCl), une source de potassium nécessaire 

al’équilibre hydrique et au bon fonctionnement des muscles. Les composés ioniques sont 

des substances solides et généralement trés stables parce que les attractions entre les 

cations et les anions au sein des composés ioniques sont fortes et parce que chaque ion 

interagit avec plusieurs ions dans le réseau cristallin. 

Lunité de base d’un composé ionique est le couple ionique, un anion (chargé néga- 

tivement) et un cation (chargé positivement) retenus ensemble par la force électrostatique. 

Les couples ioniques sont différents des molécules en ce qu’ils n’existent pas comme 

entités distinctes, mais font plut6t partie d’un réseau plus grand. Par exemple, le sel de 

table, un composé ionique, est composé d’ions Na* et Cl” dans un rapport de un pour un. 

Dans le sel de table, les ions Na* et Cl” forment un arrangement tridimensionnel. 

Toutefois, comme les liaisons ioniques ne sont pas directionnelles, aucun ion Na™ ne 

s’apparie avec un ion Cl” donné. Comme vous pouvez le voir a la figure 2.17(b), chaque 

cation Na” est plut6t entouré d’anions Cl et vice versa. 

De nombreux composés ioniques courants renferment des ions qui sont eux-mémes 

composés d’un groupe d’atomes liés par covalence et portant une charge globale. Par 

exemple, l’agent actif de l’eau de Javel est hypochlorite de sodium, qui agit de fagon a 

altérer chimiquement les molécules colorées (action javellisante) et 4 tuer des bactéries 

(désinfection). L-hypochlorite est un ion polyatomique — un ion composé de deux ou 

plusieurs atomes — dont la formule est ClO~. (Notez que la charge de l’ion hypochlorite 

est une propriété de l’ion dans son ensemble, non pas seulement de I’atome d’oxygéne. 

Cette observation s’applique a tous les ions polyatomiques.) Lion hypochlorite est une 
unité que l’on rencontre souvent dans d’autres substances, comme KCIO et Mg(ClO)). 
D’autres composés contenant des ions polyatomiques présents dans des produits d’usage 
quotidien incluent l’hydrogénocarbonate de sodium (NaHCO)), le nitrite de sodium 
(NaNO,), un inhibiteur de la croissance bactérienne dans les charcuteries, et le carbonate 
de calcium (CaCO; ), l’ingrédient actif dans les antiacides comme les Tums et les Rolaids. 

Lien conceptuel 2.4 Représentation moléculaire 
des elements et des composés 

Supposons que les deux éléments A (représenté par des triangles) et B (représenté par 
des carrés) forment un composé moléculaire dont la formule moléculaire est A,B, et que 
deux autres éléments, C (représenté par des cercles) et D (représenté par des losanges), 
forment un composé ionique dont la formule est CD, Dessinez chacun de ces composés a 
échelle moléculaire. 
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EXEMPLE 17, Classement des substances en éléments atomiques, 

= = elements moléculaires, composés moléculaires 

| ou composes ioniques 

Classez chaque substance selon qu’elle est un élément atomique, un élément molécu- 

laire, un composé moléculaire ou un composé ionique. 

(a) Xénon. (b) NiCl,. (c) Brome. (d) NOs. (e) NaNO. 

| soLuTION 

(a) Le xénon est un élément et ne fait pas partie de ceux qui existent sous forme 

de molécules diatomiques ou polyatomiques (figure 2.16); par conséquent, 

c’est un élément atomique. 

(b) NiCl, est un composé constitué d’un métal (c6té gauche du tableau périodique) 

et d'un non-metal (coté droit du tableau périodique) ; par conséquent, c’est un 

composé ionique. 

(c) Le brome est un des éléments qui existent sous forme de molécules diatomiques ; 

par conséquent, c’est un élément moléculaire. 

(d) NO, est un composé constitué de deux non-métaux ; par conséquent, c’est un 

composé moléculaire. 

(e) NaNO; est un composé constitué d’un métal et d’un ion polyatomique ; 

par conséquent, c’est un composé ionique. 

EXERCICE PRATIQUE 2.5 

Classez chaque substance selon qu’elle est un élément atomique, un élément 

moléculaire, un composé moléculaire ou un composé ionique. 

(a) Fluor. (b) N,O. (c) Argent. (d) K,O. (e) Fe,O3. 

@ Lien conceptue! 2.5 Composeés ioniques et composes moleéculaires 

Quel énoncé établit le mieux la différence entre les composés ioniques et moléculaires ? 

(a) Les composés moléculaires comportent des liaisons covalentes fortement direction- 

nelles qui rendent possible la formation de molécules, c’est-a-dire de particules dis- 

tinctes qui ne se lient pas les unes aux autres par covalence. Les composés ioniques 

comportent des liaisons ioniques non directionnelles, ce qui permet (en phase solide) 

la formation de réseaux ioniques — des réseaux étendus de cations et d’anions 

en alternance. 

(b) Les composés moléculaires comportent des liaisons covalentes dans lesquelles un des 

atomes partage un électron avec un autre atome; il se crée alors une nouvelle force 

qui retient les atomes ensemble dans une molécule covalente. Les composés ioniques 

comportent des liaisons ioniques dans lesquelles un atome céde un électron a l’autre, 

créant ainsi une nouvelle force qui lie les ions ensemble en paires (en phase solide). 

(c) La principale différence entre les composés ioniques et covalents réside dans les types 

d’éléments qui les composent, et non la fagon dont les atomes se lient ensemble. 

(d) Un composé moléculaire est constitué de molécules liées par covalence. Un composé 

ionique est constitué de molécules réunies par des liens ioniques (en phase solide). 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

PAS) 3) ihe 
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Représenter les composés: formules 
chimiques et modéles moléculaires 

La méthode la plus rapide et la plus simple de représenter un composé est d’en écrire ou 

d’en dessiner la formule chimique, qui révéle les éléments présents dans ce composé et 

le nombre d’atomes ou d’ions qu’il contient. Par exemple, la formule chimique de l’eau est 

HO: elle indique que l’eau est constituée d’atomes d’hydrogéne et d’oxygene dans un 

rapport de deux pour un. La formule comporte le symbole de chaque élément et un indice 

indique le nombre d’atomes de I’élément. On omet généralement les indices de | et on 

présente généralement I’élément le plus métallique (ou de charge positive plus élevée) en 

premier, puis les éléments moins métalliques (ou de charge négative plus élevée). Parmi 

les autres exemples de formules chimiques courantes, on peut mentionner NaCl, le chlo- 

rure de sodium, dont les ions sodium et chlore sont dans un rapport d’un pour un, de 

méme que CO , le dioxyde de carbone, dont la molécule contient un atome de carbone et 

deux atomes d’oxygéne, et enfin CCl, le tétrachlorure de carbone, dont la molécule 

contient un atome de carbone et quatre atomes de chlore. 

Types de formules chimiques 
Les formules chimiques sont généralement divisées en trois grandes catégories: les for- 

mules empiriques, moléculaires et structurales (que l’on nomme aussi développées et 

semi-développées). La formule empirique ne donne que le nombre relatif d’atomes de 

chaque élément dans un composé, tandis que la formule moléculaire indique le nombre 

réel d’atomes de chaque élément dans une molécule de ce composé. Par exemple, la for- 

mule empirique du peroxyde d’hydrogéne est HO, mais sa formule moléculaire est HO). 

La formule moléculaire est toujours un multiple entier de la formule empirique. Pour 

certains composés, la formule empirique et la formule moléculaire sont identiques. Par 

exemple, les formules empirique et moléculaire de l’eau sont H5O parce que les molécules 

d’eau renferment deux atomes d’hydrogeéne et un atome d’oxygéne, et aucun rapport de 

nombres entiers plus simple ne peut exprimer le nombre relatif d’atomes d’hydrogéne et 

d’atomes d’oxygene. Dans le cas des composés métalliques et ioniques, comme il s’agit de 

réseaux indéfinis, seule la formule empirique peut étre utilisée. Par exemple, dans NaCl, 

la formule indique que dans le réseau il y a autant d’atomes de sodium que de chlore; 

dans MgCl), la formule indique que dans le réseau, on retrouve deux atomes de chlore 
et ae 

Sk, RN pour un atome de magnésium. 
tS 

Kopannt 2S" ‘ 

© cas 

Une formule structurale qui représente les liaisons covalentes sous forme de traits 

montre comment les atomes sont connectés ou liés Pun a l’autre dans une molécule. Ainsi, 

la formule structurale de H,O; est 

HO On 

Les formules structurales peuvent également s’écrire de fagon 4 donner un apercu de la 

géométrie de la molécule. Par exemple, la formule structurale du peroxyde d’hydrogéne 

peut s’écrire 

O 
\ 
H 

Cette fagon d’écrire la formule structurale met en évidence les angles approximatifs entre 
les liaisons et révéle la forme de la molécule. Les formules structurales peuvent également 
montrer différents types de liaisons entre des atomes. Par exemple, la formule structurale 
du dioxyde de carbone est 

O0=C=0 

Les traits doubles entre les atomes de carbone et d’oxygéne représentent une liaison 
double qui est généralement plus forte et plus courte qu’une liaison simple (représentée 
par un trait simple). Une liaison simple correspond a une paire d’électrons partagée, alors 
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qu'une liaison double correspond a deux paires d’électrons partagés. Au chapitre 6, nous 

étudierons plus en détail les liaisons simples, doubles et méme triples. 

Le type de formule qu’on utilise dépend de la somme de connaissances que nous 

avons sur un composé et de ce que nous voulons communiquer. Remarquez que, pour une 

molécule, la formule structurale communique le plus d’informations, alors que la formule 

empirique en communique le moins. 

Lien conceptuel 2.6 Formules structurales 

Dans le butane (C4Hjo) — le combustible utilisé dans les briquets — les atomes de carbone 

forment une chaine reliée par des liaisons simples et sont entourés par les atomes d’hydro- 

gene, eux aussi connectés par des liaisons simples. Ecrivez une formule structurale du butane. 

Formules moléculaires et empiriques 

Ecrivez les formules empiriques des composés représentés par les formules 

moléculaires. 

(a) CyHy. 

SOLUTION 

(b) BsHg. © CCl, 

Pour déterminer la formule empirique a partir d’une formule moléculaire, divisez 

les indices par le plus grand facteur commun (le nombre le plus grand qui divise 

exactement tous les indices). 

(a) Pour C4Hg, le plus grand facteur commun est 4. La formule empirique est donc CH). 

(b) Pour BH, le plus grand facteur commun est 2. Donc la formule empirique est BH3. 

(c) Pour CCly, le seul facteur commun est |, de sorte que la formule empirique et 

la formule moléculaire sont identiques. 

EXERCICE PRATIQUE 2.6 

Ecrivez la formule empirique des composés représentés par leurs formules moléculaires. 

(a) C5Hp. (b) Hg Ch. (c) C,H4O>. 

Modeles moléculaires 
Les modéles moléculaires constituent une fagon plus précise et complete de caractériser un 

composé de facon explicite. Les modéles boules et batonnets (tableau 2.2) représentent les 

atomes par des boules et les liaisons chimiques par des batonnets ; la fagon dont les uns et 

les autres sont liés traduit la forme d’une molécule. Un code de couleurs permet de distin- *) Hydrogene 

guer les boules correspondant a des éléments particuliers. Par exemple, le carbone est 

habituellement noir, l’hydrogéne est blanc, l’azote est bleu et l’oxygéne est rouge. ee) Carbone 

Dans les modéles moléculaires compacts (tableau 2.2), les atomes occupent l’espace o ere 

entre eux, ce qui permet de donner une idée plus réaliste de la représentation d’une molé- 

cule si elle était 4 l’échelle visible. Par exemple, voici les différentes fagons de représenter 7) Oxygéne 

une molécule de méthane, la principale composante du gaz naturel: 

H 
| 

CHE H—C—H 

@ Phosphore 

.) Soufre 

H Chlore 

Formule moléculaire | Formule structurale | Modele boules et batonnets |= Modéle compact a) 
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A Un tétraédre est une forme géométrique 

tridimensionnelle caractérisée par quatre 
faces triangulaires équivalentes. 

CHAPITRE2 Atomes, élements et composés 

La formule moléculaire du méthane révéle le nombre et le type de chacun des atomes 

dans la molécule; un atome de carbone et quatre atomes d’hydrogéne. La formule struc- 

turale indique comment les atomes sont liés: l’atome de carbone est lié a quatre atomes 

d’hydrogéne. Le modéle de type boules et batonnets montre clairement la géométrie de la 

molécule: l’atome de carbone se situe au centre d’un tétraédre formé par les quatre 

atomes d’hydrogéne. Le modéle compact fournit une meilleure idée des tailles relatives 

des atomes et comment ils fusionnent ensemble en se liant. 

Dans ce manuel, nous représentons les molécules de toutes ces fagons (tableau 2.2). 

En examinant ces représentations, souvenez-vous que les propriétés de chaque molécule 

sont déterminées par les atomes qui la composent, par la longueur des liaisons entre les 

atomes et par sa forme globale. Si l’une de ces caractéristiques change, les propriétés de 

la molécule changent. 

Dans les deux derniéres sections de ce chapitre, nous étudierons successivement la 

facon de déterminer la formule empirique des composés ioniques et les regles de nomen- 

clature concernant les composés ioniques et moléculaires. Nous ne nous intéresserons pas 

toutefois aux composés métalliques, relativement simples 4 nommer, puisque, dans leur 

forme pure, leur formule empirique n’est composée que du symbole de |’élément présent 

et leur nom est identique a celui de l’élément. Dans le cas des alliages (mélange de 

métaux), l’industrie de la métallurgie a établi plusieurs systemes de classement. Par 

exemple, les objets de la vie quotidienne fabriqués avec de l’aluminium (automobiles, 

boites de conserve, fenétres, fils électriques, etc.) contiennent généralement un autre 

Nom du Formule Formule Modele boules 
composé empirique moléculaire Formule structurale et batonnets Modele compact 

H 

° H H ( ; Se pee oe a9 

Benzene CH CyHg | I if 

C e. 

| ) 
H 

Acétyléne CH C,H, H—C=C—H o-@-@ 2 

0 

id 

ata 

Glucose CH,0 Ceres tas Hunn 

pa 

1 auld 

HC 
OH 

ie 

Ammoniac NH; NH; | Se 
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métal comme le cuivre, le magnésium, le manganése ou le zinc. La désignation des divers 

alliages suit les directives de Aluminium Association (Etats-Unis) qui a créé un systeme 

numérique a quatre chiffres. Le bronze, un alliage de cuivre et d’étain, est pour sa part 

classé selon son contenu en étain, le chiffre a la fin représentant le pourcentage du métal 

secondaire, par exemple CuSns, CuSng et CuSn)». 

Lien conceptuel 2.7 Représentation des molécules 

A partir de ce que vous avez appris au sujet des atomes, quelle partie de l’atome représente 

les spheres dans les modéles moléculaires ? Si vous deviez dessiner en surimpression un 

noyau sur une de ces sphéres, de quelle grosseur devriez-vous le représenter ? 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

32, 65 et 66. 

PE] Formules et nomenclature 
des composés ioniques 

Ecriture des formules de composés ioniques 
Etant donné que les composés ioniques sont neutres et que de nombreux éléments ne 

forment qu’un seul type d’ion de charge prévisible, on peut déduire les formules d’un 

grand nombre de composés ioniques a partir de leurs éléments constituants. Par exemple, 

la formule du composé ionique formé de sodium et de chlore doit étre NaCl parce que, 

dans les composés, Na forme toujours des cations +1, et Cl forme toujours des anions —1. 

Pour que le composé soit neutre, il doit contenir un cation Na* pour chaque anion Cl~. La 

formule du composé ionique constitué de calcium et de chlore ne peut étre que CaCl, 

parce que Ca forme toujours des cations +2 et Cl forme toujours des anions Cl”. Pour que 

ce composé soit neutre, il doit contenir un cation Ca?* pour deux anions Cl-. 

Résumé: Formules des composés ioniques 

Vv Les composés ioniques renferment toujours des ions positifs et négatifs. 

> Dans une formule chimique, la somme des charges des ions positifs (cations) doit 

toujours étre égale a la somme des charges des ions négatifs (anions). 

> La formule est empirique: elle correspond au rapport du plus petit nombre entier 

ions. 

Pour écrire la formule d’un composé ionique, suivre la procédure dans la colonne de 

gauche de la page suivante. Les exemples 2.7 et 2.8, qui apparaissent dans les colonnes du 
centre et de droite, montrent comment appliquer la procédure. 

La nomenclature désigne un systéme 

structuré permettant de nommer tout 

composé chimique a partir de régles 

préétablies. Ce mot tire son origine 

du latin nomenclator, qui désignait 

esclave accompagnant un magistrat 

afin de lui murmurer a voix basse les 
noms des personnes a qui il devait 

s’adresser. 

A Les composés ioniques sont 

couramment utilisés dans les aliments et 

les produits de consommation comme le sel 

et les Tums (CaCO3). 

Consultez le tableau 2.3 pour réviser 

les éléments qui forment des ions 

avec des charges prévisibles. 

METHODE POUR... 

Ecrire les formules Ecrire les formules Ecrire les formules 

des composés ioniques des composés ioniques des composes ioniques 

Ecrivez la formule du composé ionique | Ecrivez la formule du composé ionique 

qui se forme a partir de l’aluminium et | qui se forme a partir du calcium et 

de l’oxygene. de l’oxygeéne. 
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1. Ecrivezle symbole du cation du métal et A+ O*” Ones Oe 

sa charge suivis du symbole de I’anion 

du non-metal. Trouvez les charges a partir 

du numero du groupe de I’é!ément dans 

le tableau périodique. (Reportez-vous 

a la figure 2.10.) 

2. Ajustez l'indice de chaque cation et de At O7- Ca’? Oa 

chaque anion pour équilibrer la charge 1 i 

globale. AO. CaO 

Cations ; 2+ 

Anions: 2— 

3. Vérifiez que la somme des charges des 

cations est égale a celle des anions. 

Cations: 23+) = 6+ 

Anions: 3(2—) = 6— 

Les charges s’annulent. Les charges s’annulent. 

EXERCICE PRATIQUE 2.7 EXERCICE PRATIQUE 2.8 

Ecrivez la formule du composé formé Ecrivez la formule du composé formé 

a partir du potassium et du soufre. a partir de ’aluminium et de I’azote. 

Nomenclature des composés ioniques 
Certains composés ioniques — comme NaCl (sel de table) et NaHCO; (bicarbonate de 

soude) — possédent des noms communs, c’est-a-dire des noms triviaux, qui dérivent 

de leur emploi dans la vie quotidienne et sans lien avec leur structure chimique. Pour 

éviter toute ambiguité, les chimistes ont élaboré des régles pour donner des noms 

systématiques aux différents types de composés, dont les composés ioniques. Les noms 

systématiques peuvent étre déterminés par l’examen de la formule chimique d’un com- 

posé. A l’inverse, la formule d’un composé peut étre déduite de son nom systématique. 

Pour nommer un composé, il faut déterminer s’il s’agit d’un composé ionique ou 

d’un composé covalent. Rappelez-vous que les composés ioniques sont habituellement 

formés par Punion de métaux et de non-métaux. Aussi, chaque fois que vous constatez 

la présence d’un métal associé a un ou plusieurs non-métaux dans une formule chimique, 

vous pouvez présumer qu’il s’agit d’un composé ionique. On peut classer les composés 

ioniques en deux catégories, selon le métal présent dans le composé. 

La premiere catégorie réunit les métaux dont la charge ne varie pas d’un composé a 

un autre. Autrement dit, chaque fois qu’un de ces métaux forme un ion, celui-ci porte 

toujours la méme charge. Etant donné que la charge du métal dans ces composés ioniques 

ne change pas, il est inutile de la spécifier dans le nom du composé. Par exemple, le 

sodium posséde une charge de +1 dans tous ses composés. Le tableau 2.3 présente 

quelques exemples de ces types de métaux dont les charges peuvent étre déduites a partir 

du numéro de leur groupe dans le tableau périodique. 

La deuxieme catégorie de composés ioniques binaires rassemble des métaux dont les 
charges varient selon les composés. En effet, puisque chacun de ces métaux peut former 
plus d’une sorte de cation, il faut donc indiquer la charge associée 4 un composé donné. 
Le fer, par exemple, posséde une charge de +2 dans certains de ses composés et une 
charge de +3 dans d’autres. Les métaux de ce type se situent souvent dans la section du 
tableau périodique appelée métaux de transition (figure 2.18). Cependant, certains élé- 
ments de transition, comme Zn et Ag, portent la méme charge dans tous leurs composés, 
comme le montre le tableau 2.3, et certains métaux des groupes principaux, tels le plomb 
et l’étain, portent des charges qui peuvent varier d’un composé a un autre. 

[_] Groupes principaux 

(ou éléments représentatifs) 

a7 | Métaux 

de transition 
@ FIGURE 2.18 Métaux de transition Les métaux 
qui peuvent porter différentes charges dans différents 

composés sont habituellement, mais pas toujours, 
des métaux de transition. 
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Tableau 2.3 

Metal lon Nom Numéro du groupe 

Li las Lithium 1A 

Na Na* Sodium 1A 

K Ke Potassium 1A 

Rb Rb* Rubidium lA 

Cs Cs Césium 1A 

Be Be?* Béryllium IA 

Mg Mg?* Magnésium IA 

Ca ace Calcium A 

Sr Si Strontium IA 

Ba Ba?* Baryum IA 

Al A Aluminium IIA 

Ga Ga?* Gallium IIA 

In tie Indium ILA 

Zn Zin Zinc IIB 

Sc Sco” Scandium IB 

Ag Agt Argent IB 

* ‘argent forme parfois des composés avec d’autres charges, mais de tels cas sont rares. 

Nomenclature des composés ioniques binaires contenant 

un métal qui ne forme qu’un seul type de cation 
Les composés binaires ne renferment que deux éléments différents. Les noms des com- 

posés ioniques binaires prennent la forme 

Par exemple, le nom de KCI est formé de la racine du nom de l’anion, chlor, dont il 

est constitué, avec le suffixe -wre, suivi du nom du cation, potassium, séparés par la 

préposition «de». Son nom complet est done chlorure de potassium: 

KCl chlorure de potassium 

Exception: Lanion O? porte le nom d’« oxyde». Le nom de CaO est formé du nom de 

anion O2-, oxyde, suivi du nom du cation, calcium, séparés par la préposition « de ». Son 

nom complet est oxyde de calcium: 

CaO oxyde de calcium 

69 
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Notez qu'il n'y a pas d’espace entre 

le nom du cation et le chiffre entre 

parentheses indiquant sa charge. 

Le tableau 2.4 présente les racines des noms de divers non-metaux et leurs charges les 

plus courantes dans des composés ioniques. 

| Tableau 2.4 | /\) Quelques anions courants 

Racine de |’élément 

Non-métal Symbole de I’ion constitutif Nom de I’anion 

Fluor a fluor Fluorure 

Chlore Glin chlor Chlorure 

Brome Br brom Bromure 

lode KE iod lodure 

Oxygéne (OS Ox Oxyde™ 

Soufre Ss sulf™ Sulfure 

Azote Ne- nitr” Nitrure 

Phosphore ea phosph Phosphure 

* ‘anion de l’oxygéne est une exception. Son suffixe est -yde et non -ure. 

** Il arrive que certaines racines du nom de l’élément constitutif conservent leurs origines latines. 

Nomenclature de composés ioniques comportant 

un métal ne formant qu’un seul type de cation 

Déterminez le nom du composé CaBry. 

SOLUTION 

Le cation est calcium. Lanion qui provient du brome devient bromure. Le nom 

correct est bromure de calcium. 

EXERCICE PRATIQUE 2.9 

Déterminez le nom du composé Ag3N. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 2.9 

Ecrivez la formule du sulfure de rubidium. 

Nomenclature des composés ioniques binaires contenant 
un metal formant plus d’une sorte de cation 
Dans le cas de ces types de métaux, le nom du cation est suivi d’un chiffre romain (placé 

entre parentheses) indiquant sa charge dans ce composé donné. Par exemple, on distingue 
. 2) . 

les ions Fe?* et Fe** de la facon suivante: 

Fe?! fer(II) 

Fe**  fer(III) 

Le nom complet prend donc la forme suivante : 

On obtient la charge du cation métallique par déduction a partir de la somme des charges 
des anions des non-métaux — rappelez-vous que la somme de toutes les charges doit étre 
égale a zéro. Le tableau 2.5 présente quelques métaux qui forment plus d’un cation et les 
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valeurs de leurs charges les plus courantes. Par exemple, dans CrBr3, la charge du chrome 

doit étre +3 pour que le composé soit neutre avec trois anions Br. Le nom du cation est donc 

Cr*  chrome(III) 

Le nom complet du composé est 

CrBr; bromure de chrome(II) 

De la méme fagon, dans CuO, la charge du cuivre doit étre +2 pour que le composé soit 
5 — 5 

neutre avec un anion O~. Le nom du cation est donc 

Cu**  cuivre(II) 

Le nom complet du composé est 

CuO Oxyde de cuivre(ID) 

litt irzd Quelques métaux formant des cations de charges différentes 

Métal ion Nom Ancien nom 

Chrome Gre? Chrome(I!) Chromeux 

Cha Chrome(II!) Chromique 

Fer Fe?* Fer(Il) Ferreux 

Fe Fer(Ill) Ferrique 

Cobalt Co2* Cobalt(I!) Cobalteux 

Cor? Cobalt(II!) Cobaltique 

Cuivre Cu” Cuivre(!) Cuivreux 

Gurn Cuivre(I!) Cuivrique 

Etain Siku Etain(II) Stanneux 

Sn Etain(IV) Stannique 

Mercure Hg?" Mercure(|) Mercureux 

Hg?* Mercure(II) Mercurique 

Plomb Pb?* Plombi(I!) Plombeux 

Pb** Plomb(IV) Plombique 

* Un systéme de nomenclature ancien substitue les noms dans cette colonne au nom du métal et de sa charge. Dans ce 
systéme, l’oxyde de chrome(I|) s'appelle oxyde chromeux; le suffixe -eux indique l'ion dont la charge est la plus petite et 
-ique indique lion dont la charge est la plus élevée. Dans le présent manuel, nous n'utiliserons pas cet ancien systeme. 

Nomenclature des composés ioniques contenant un métal 

qui forme plus d’une sorte de cation 

71 

Déterminez le nom du composé PbCly. 

SOLUTION 
Eos 

La charge de Pb doit étre +4 pour que la charge du composé soit neutre avec 4 anions Cl”. Le nom de 

PbCl, est constitué de la racine du nom de l’anion, chlor, avec le suffixe -wre, suivi du nom du cation, 

plomb, séparés par la préposition «de » et suivi de la charge du cation entre parenthéses (IV). Le nom 

complet est chlorure de plomb(IV): 

PbCl,  chlorure de plomb(1V) 

EXERCICE PRATIQUE 2.10 

Déterminez le nom du composé FeS. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 2.10 

Ecrivez la formule de l’oxyde de ruthénium(IV). 
|: oe aie Die 
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Nomenclature des composés ioniques contenant 

des ions polyatomiques 

Les composés ioniques renfermant des ions polyatomiques se nomment Se les mémes 

principes que les autres composés ioniques, mais en employant le nom de Vion polyato- 

mique quand il est présent. Le tableau 2.6 donne la liste des ions polyatomiques courants 

et leurs formules. Par exemple, NaNO, est nommé d’aprés son cation, Na‘, sodium et son 

anion polyatomique, NO, , nitrite. Son nom complet est nitrite de sodium: 

NaNO, _ nitrite de sodium 

On nomme FeSO, d’aprés le nom de son cation, fer, sa charge (II) et son ion polyatomique 

sulfate. Le nom complet est sulfate de fer(II): 

FeSO, sulfate de fer(I1) 

Si le composé renferme 4 la fois un cation polyatomique et un anion polyatomique, on 

utilise les noms des deux ions polyatomiques. Par exemple, NH,NO; est le nitrate 

d’ammonium: 

NH,NO; __ nitrate d’ammonium 

Tableau 2.6 yA’), Quelques ions polyatomiques courants 

Nom Formule Nom Formule 

Acétate CH3CO0~ Hypochlorite Clos 

Carbonate CO," Chlorite ClO,~ 

Hydrogénocarbonate HCO3~ Chlorate ClO3~ 

Oxalate C,0,27 Perchlorate Cle, = 

— Hydroxyde OH” Permanganate Mn0,— 

Nitrite NO,~ Sulfite $0377 

Nitrate NO, Hydrogénosulfite HSO3~ 

Chromate Cr0,2- Sulfate $0,2- 

Dichromate C0," Hydrogénosulfate HSO,” 

Phosphate PU, Thiocyanate SCN- 

Hydrogénophosphate HPO," Thiosulfate $,0,7- 

Dihydrogénophosphate H»PO,~ Cyanure CN7 

=~ Hydrure H- Peroxyde O35 

Silicate SiG,75 Borate BO; 

x= Ammonium NH,” 

Vous devez €tre capable de reconnaitre les ions polyatomiques dans une formule 
chimique, aussi faut-il vous familiariser avec le tableau 2.6. La plupart des ions polyato- 
miques sont des oxyanions, des anions renfermant de l’oxygéne et un autre élément. 
Remarquez que lorsqu’une série d’oxyanions contient des nombres différents d’atomes 
d’oxygene, ils sont nommés systématiquement selon leur nombre d’atomes d’oxygéne dans 
Vion. S*il n’y a que deux anions dans la série, celui qui contient le plus d’atomes d’oxygene 
prend la terminaison -ate et celui qui en a le moins recoit la terminaison -ite. Par exemple, 
NO; est nitrate et NO, est nitrite: 

NO,~ nitrite 

NO, nitrate 
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S’il y a plus de deux ions dans la série, on utilise alors les préfixes hypo-, qui signifie 

moins que et per-, qui signifie plus que. Ainsi, CIO™ est hypochlorite, qui signifie moins 

d’oxygene que le chlorite et ClO,” est le perchlorate, qui signifie plus d’oxygéne que le 

chlorate : 

ClO” hypochlorite 

ClO,” chlorite 

ClO; chlorate 

ClO,” perchlorate 

Si l’oxyanion posséde une charge supérieure 4 —1, celui-ci peut accueillir un cation H™. 

Le nom du radical commencera par le préfixe -hydrogéno et la charge négative sera plus 

faible de —1 pour chaque cation H*: 

PO,~ _ phosphate 

HPO, hydrogénophosphate 

H,PO, = dihydrogénophosphate 

Nom de radicaux oxygénés 

Donnez les noms des radicaux oxygénés formés a partir du brome. 

SOLUTION 

S’il n’y a que deux anions dans la série, celui qui contient le plus d’atomes d’oxygéne 

prend la terminaison -atfe et celui qui en porte le moins regoit la terminaison -ife. 

Si la série comporte plus de deux ions, on utilise alors les préfixes hypo-, qui signifie 

moins que et per-, qui signifie plus que. I] peut exister quatre oxyanions pour chaque 

halogéne, excepté le fluor. 

Brome: 

BrO” __—shypobromite 

BrO, __ bromite 

BrO,  —_— bromate 

BrO, — perbromate 

EXERCICE PRATIQUE 2.11 

Donnez les noms des radicaux oxygénés formés a partir de Piode. 

Nomenclature des composés ioniques renfermant 

un ion polyatomique 

Déterminez le nom du composé LizCr,07. 

SOLUTION 

Le nom de Li,Cr,O, est constitué du nom de lion polyatomique, dichromate, suivi 

du nom du cation, lithium, séparés par la préposition «de ». Son nom complet est 

done dichromate de lithium: 

Li,Cr,O, dichromate de lithium 

EXERCICE PRATIQUE 2.12 

Déterminez le nom du composé Sn(C1O3)>. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 2.12 

Ecrivez la formule du phosphate de cobalt(II). 

(a 

Les autres halogénures (ions halogéne) 

forment des séries semblables qui 

portent des noms similaires. Ainsi, 103— 

est Iiodate et BrO; est le bromate. Par 

contre, il n’existe pas d’anions 
oxygénés stables formés avec le fluor. 
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Préfixes courants des hydrates 

hemi = 1/2 

mono = 1 

di = 2 

tri=3 

tétra = 4 

penta = 5 

hexa = 6 

hepta = 7 

octa = 8 

> FIGURE 2.19 Hydrates Le sulfate 
de cuivre(ll) pentahydraté est bleu, mais 

le chauffage du composé élimine |’eau 

d'hydratation pour donner le sulfate 

de cuivre(|l) anhydre blanc. 

ere P 
Nomenclature des composés ioniques hydrates 

Certains composés ioniques — appelés hydrates — renferment un nombre fixe de molé- 

cules d’eau. Par exemple, le sel d’Epsom posséde la formule MgSO,:7H,0 et son nom 

systématique est sulfate de magnésium heptahydraté. Les sept molécules de H,O asso- 

ciées sont appelées eau d’hydratation. On peut généralement enlever l'eau d’hydratation 

en chauffant le composé. La figure 2.19 illustre le chauffage d’un échantillon de sulfate de 

cuivre(II) heptahydraté. L’hydrate est bleu et le sel anhydre (le sel sans les molécules 

d’eau associées) est blanc. On nomme les hydrates exactement comme les autres com- 

posés ioniques, mais en en ajoutant le terme «hydrate » auquel on associe un préfixe 

indiquant le nombre de molécules d’eau associées. 

Voici quelques autres exemples de composés ioniques hydratés et leurs noms : 

CaSO4:4H,0 sulfate de calcium hémihydraté 

BaCl,-2H,O — chlorure de baryum dihydraté 

CuSO,°5H,O © sulfate de cuivre(II) pentahydraté 

Anhydre Hydrate 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

33 a 41. 

PX) Formules et nomenclature 
des composés moléculaires 

Contrairement aux composés ioniques, il est difficile de déterminer la formule d’un com- 

posé moléculaire en se basant uniquement sur le type d’atomes présents. En effet, un 
méme groupe d’éléments peut former de nombreux composés moléculaires différents, 
chacun ayant alors une formule particuliére. Par exemple, le carbone et l’oxygéne peuvent 
former CO et COs, l’hydrogéne et l’oxygéne, HO et H,O>. Quant a l’azote et l’oxygéne, 
ils forment tous les composés moléculaires suivants : NO, NO>, NxO, N»O3, N50, et NOs. 

Nomenclature des composés moléculaires 
Comme les composés ioniques, de nombreux composés moléculaires possédent des noms 
communs. Par exemple, HO et NH; portent les noms communs eau et ammoniac. 
Toutefois, l’énorme quantité de composés moléculaires qui existent — de l’ordre des mil- 
lions — exige une approche systématique pour les nommer. 



2.9 Formules et nomenclature des composés moléculaires 

La premiere étape dans la nomenclature d’un composé moléculaire consiste d’abord 

a lidentifier comme tel. Rappelez-vous, les composés moléculaires se forment entre deux 

ou plusieurs non-métaux. Dans la présente section, nous apprendrons comment nommer 

les composés moléculaires binaires (formés de deux éléments). 

Racine 
deuxiéme 

Lorsqu’on écrit le nom d’un composé moléculaire, on commence par nommer le 

deuxieme élément présent dans sa formule, celui qui a le caractére le moins métallique 

(situé le plus a droite et en haut du tableau périodique) puis ensuite le premier élément de 

la formule. Un préfixe est attribué 4 chaque élément selon le nombre d’atomes présents : 

75 

~mone.=_] hexa = 6 Ces préfixes sont les mémes que ceux 
; utilisés dans la nomenclature des 

di = 2 hepta = 7 hydrates. 

tri = 3 octa = 8 

tétra= 4  nona = $4 

penta=5 déca= 10 

Sil n’y a qu’un seul atome du second élément nommé, le préfixe mono- est normalement 

omis. Par exemple, on nomme NO, en utilisant le préfixe di- pour indiquer qu’il y a deux 

atomes d’oxygeéne, suivi de la racine, ox, avec la terminaison -yde, puis suivi du nom du 

premier élément de la formule, azote, sans préfixe; les deux noms sont séparés par la 

préposition «de» (ou d’). Le nom complet est dioxyde d’azote : 

NO, dioxyde d’azote 

Le composé NO, appelé parfois gaz hilarant, est nommé de la méme facon, excepté Lorsque le nom de base commence 

qu’on utilise le préfixe di- devant azote pour signaler la présence de deux atomes d’azote par «0», on omet souvent la voyelle 
terminant le préfixe. Ainsi, mono-oxyde et le préfixe mono- devant oxyde pour indiquer un atome d’oxygéne. Son nom en entier 

; devient monoxyde. 
est monoxyde de diazote : 

N,O  monoxyde de diazote 

Beare) Nomenclature des composés moléculaires 

Nommez chacun des composés suivants. 

(a) NI. (b) PCls. (c) PySjo- 

SOLUTION 

(a) Le nom du composé est formé de la racine du nom du deuxiéme élément, iod, 

précédé du préfixe tri- pour indiquer trois et terminé par le suffixe -wre, suivi 

du nom du premier élément, azote, les deux noms étant séparés par la prépo- 

sition «d’ »: 

NI, __ triiodure d’azote 

(b) Le nom du composé est formé de la racine du nom du deuxieme élément, chlor, 

précédé du préfixe penta- pour indiquer cing. On ajoute ensuite le suffixe -ure, 

puis le nom du premier élément, phosphore. Enfin, on sépare les deux noms par 

la préposition «de» : 

PCI, pentachlorure de phosphore 
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P De nombreux fruits sont acides et 
possédent le goUt aigre caractéristique 

des acides. 

(c) Le nom du composé est formé par la racine du nom du deuxieéme élément, sulf, 

précédé du préfixe déca- pour indiquer dix. On ajoute ensuite le suffixe -ure, 

puis le nom du premier élément, phosphore. On place le préfixe tétra- devant le 

deuxiéme nom pour indiquer quatre. Enfin, on sépare les deux noms par la pré- 

position «de»: 

P,S;) décasulfure de tétraphosphore 

EXERCICE PRATIQUE 2.13 

Nommez le composé N>Os. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 2.13 

Ecrivez la formule du tribromure de phosphore. 

<@) Lien conceptuel 2.8 Nomenclature 

Le composé NCI, est le trichlorure d’azote, mais AlCl, porte simplement le nom de 

chlorure d’aluminium. Pourquoi ? 

Nomenclature des acides 

On peut définir les acides de plusieurs fagons, comme vous le verrez en chimie des solu- 

tions. Pour Vinstant, on définit les acides comme des composés moléculaires qui libérent 

des ions hydrogéne (H*) lorsqu’ils sont dissous dans l’eau. Les acides sont composés 

d’hydrogéne, habituellement écrit en premier dans leur formule, et d’un ou plusieurs non- 

métaux, écrits en deuxieéme place. Par exemple, HCl est un composé moléculaire qui, 

lorsqu’il est dissous dans l’eau, forme des ions H* (aq) et Cl" (aq), ot aqueux (aq) signifie 

dissous dans l’eau. Par conséquent, HCl est un acide lorsqu’il est dissous dans l’eau. Cet 

acide intervient dans l’estomac au début de la 

digestion des protéines et permet d’éliminer la 

plupart des microorganismes nuisibles. Pour 

distinguer le HCl gazeux (nommé chlorure 

d’hydrogéne) et le HCl en solution (qui est 

nommeé comme un acide), on écrit le premier 

HCl(g) et le second, HCl(aq). 

Les acides sont présents dans de nom- 

breux aliments, tels les citrons et les limes, et 

sont utilisés dans les produits domestiques, comme les nettoyants pour salles de bains 

et les détartrants pour cafeti¢re 4 expresso. On peut classer les acides en deux types, les 

acides binaires et les oxacides : 



2.9 Formules et nomenclature des composés moléculaires  _, 

Nomenclature des hydracides 
Les hydracides sont composés de I’hydrogéne et d’un non-métal ou d’un anion non oxy- 

géné. Les noms des hydracides prennent la forme 

Par exemple, HCl(aq) est l’acide chlorhydrique et HBr(aq) est l’acide bromhydrique. 

HCl(aq) acide chlorhydrique HBr(aq) acide bromhydrique 

Nomenclature des hydracides 

Déterminez le nom de HI(aq). 

SOLUTION 

La racine du nom de base de I est iod de sorte que le nom est acide iodhydrique : 

HI(ag) acide iodhydrique 

EXERCICE PRATIQUE 2.14 

Déterminez le nom de HE(aq). 
eas 

Nomenclature des oxacides 

Les oxacides renferment de l’hydrogéne et un oxyanion (un anion comportant un 

non-métal et l’oxygeéne). Le tableau des ions polyatomiques dresse la liste des oxyanions 

courants (tableau 2.6). Par exemple, HNO3(aq) renferme lion nitrate (NO3_), H.SO3(aq) 

renferme l’ion sulfite (SO;* ) et H,SO,(aq), Vion sulfate (SO,?-). Remarquez que ces 

acides sont simplement une combinaison d’un ou de plusieurs ions H® avec un oxyanion. 

Le nombre de H~ dépend de la charge de l’oxyanion de sorte que la formule soit toujours 

de charge neutre. Les noms des oxacides dépendent de la terminaison de l’oxyanion et 

prennent la forme suivante : 

Oxyanions se terminant par -ate 

Oxyanions se terminant par -/te 

Ainsi, HNO,(aq) est l’acide nitrique (l’oxyanion est nitrate) et H,SO3(aq) est l’acide 

sulfureux (l’oxyanion est sulfite) : 

HNO;(aq) acide nitrique H,SO (aq) acide sulfureux 

* Sauf pour phosphate qui donne phosphorique et su/fate qui donne sulfuriqu 

** Sauf pour phosphite qui donne phosphoreux et su/fite qui donne sulfureux. 
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Nomenclature des oxacides 

Déterminez le nom de H;PO,(aq). 

SOLUTION 

Loxyanion est phosphate, qui se termine par -ate. Par conséquent, le nom de l’acide 

est acide phosphorique : 

H3;PO,(aqg) acide phosphorique 

EXERCICE PRATIQUE 2.15 

Déterminez le nom de HNO3(aq). 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 2.15 

Ecrivez la formule de l’acide perchlorique. | 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

42a 45. 

Termes clés (voir le glossaire) 

Abondance naturelle (p. 47) 

Acides (p. 76) 

Anion (p. 49) 

Cation (p. 49) 

Charge électrique (p. 44) 

Composé binaire (p. 69) 

Composé ionique (p. 62) 

Composé moléculaire (p. 61) 

Couple ionique (p. 62) 

Electron (p. 44) 

Elément (p. 45) 
Elément atomique (p. 60) 

Elément moléculaire (p. 60) 

Eléments des groupes 

principaux (p. 51) 

Concepts clés 

Atomes et éléments (2.2) 

Famille (groupe) d’ éléments 

(p. 51) 
Formule chimique (p. 64) 

Formule empirique (p. 64) 

Formule moléculaire (p. 64) 

Formule structurale (p. 64) 

Gaz inertes (p. 51) 

Gaz nobles (p. 51) 

Gaz rares (p. 51) 

Halogeénes (p. 52) 

Hydracides (p. 77) 

Hydrates (p. 74) 

Ion (p. 49) 

Ion polyatomique (p. 62) 

Isotope (p. 47) 

Liaison covalente (p. 59) 

Liaison ionique (p. 58) 

Liaison métallique (p. 59) 

Loi de la périodicité (p. 50) 

Masse atomique (p. 54) 

Meétalloides (p. 51) 

Métaux (p. 50) 

Métaux alcalino-terreux 

(p. 52) 
Métaux alcalins (p. 52) 

Métaux de transition (p. 51) 

Modele boules et batonnets 

(p. 65) 
Modele moléculaire compact 

(p. 65) 

Neutron (p. 44) 

Nom commun (p. 68) 

Nom systématique (p. 68) 

Nombre de masse (A) (p. 47) 

Non-métaux (p. 50) 

Noyau (p. 45) 

Numéro atomique (Z) (p. 45) 

Oxacides (p. 77) 

Oxyanion (p. 72) 

Proton (p. 44) 

Semi-conducteurs (p. 51) 

Symbole chimique (p. 45) 

Unité de masse atomique (u) 

(p. 44) 

> Les atomes sont composés de trois particules fondamentales: 

le proton (1 u, charge +1), le neutron (1 u, charge 0) et I’électron 

(~0 u, charge —1). 

Le nombre de protons dans un noyau de |’atome est le numéro 

atomique (Z) et définit |’ élément. 

Les atomes d’un élément qui possédent des nombres différents de 

neutrons (et par conséquent des nombres de masse différents) sont 

appelés isotopes. Les atomes qui ont cédé ou accepté des électrons 

deviennent chargés et sont appelés ions. Les cations sont chargés 

positivement et les anions sont chargés négativement. 

Classer les éléments: le tableau périodique (2.3) 

> Le tableau périodique présente tous les éléments connus par ordre 

croissant de numéro atomique. 

Le tableau périodique est organisé de fagon que les éléments simi- 

laires soient regroupés dans des colonnes. 

Les éléments du cété gauche et au centre du tableau périodique 

sont des métaux et ont tendance a céder des électrons dans leurs 

changements chimiques. 

Les éléments du coté supérieur droit du tableau périodique sont 
des non-métaux et ont tendance a accepter des électrons dans leurs 
changements chimiques. 

Les éléments situés a la frontiére entre ces deux classes sont des 
meétalloides. 

Masse atomique (2.4) 

> La masse atomique d’un élément, inscrite directement sous son 
symbole dans le tableau périodique, est une moyenne pondérée 
des masses des isotopes d'origine naturelle de l’ élément. 



Combiner les atomes: les liaisons chimiques (2.5) 

> La liaison chimique est formée par les forces qui retiennent les ele oe a ent sea oe plusieuts DOr Aue eager 
atomes ensemble dans des composés. Elle provient des inter- ger ee eucs pean ie noPEpaceaes SHOES: ; actions entre les noyaux et les électrons dans les atomes > La plus petite unité identifiable d’un composé moléculaire est une 

molécule et la plus petite unité identifiable d’un composé ionique > Dans une liaison ionique, un ou plusieurs électrons sont transférés is 
est un couple ionique: d’un atome a un autre, formant un cation (chargé positivement) et 

un anion (chargé négativement). Les deux ions sont attirés l’un 

vers autre grace a l’attraction entre des charges opposées. 

> Dans une liaison covalente, un ou plusieurs électrons sont parta- 

gés entre deux atomes. Les atomes se retiennent l’un l’autre par +» Un composé est représenté par une formule chimique qui indique 

Représenter les composés: formules chimiques 
et modeéles moléculaires (2.7) 

l’attraction entre leurs noyaux et les électrons partagés. les éléments présents et le nombre d’atomes de chacun. 
> Dans une liaison métallique, des milliards d’électrons sont délo- |» Une formule empirique ne donne que les nombres relatifs d’ atomes, 

calisés entre des cations. Les atomes sont retenus par |’ attraction alors qu’une formule moléculaire donne les nombres réels d’ atomes 

entre ces électrons et les cations formés par la délocalisation. présents dans la molécule. 

f > Les formules structurales montrent comment les atomes sont liés 

Eléments et composés (2.6) les uns aux autres, alors que les modéles moléculaires montrent la 

> Les éléments peuvent étre divisés en trois groupes: les éléments géometrie de la molecule. 

moléculaires — qui existent sous forme de molécules (principalement 

diatomiques) —, les éléments atomiques — qui existent sous forme 

d’atomes individuels et les éléments métalliques, qui forment les |» Vous trouverez a la fin de la prochaine section un organigramme 
métaux purs. portant sur la nomenclature des composés inorganiques simples. 

> Les composés peuvent étre divisés en trois classes: les composés Utilisez-le pour nommer les composés inorganiques. 
moléculaires formés de deux ou plusieurs non-métaux liés par 

Nomenclature des composés inorganiques (2.8 et 2.9) 

Equations et relations clés 

Relation entre le nombre de masse (A), le nombre de protons (Z) " Masse atomique (2.4) 
et le nombre de neutrons (2.2) o a 

Masse atomique = 2 (fraction de l’isotope n) X (masse de I’ isotope n) 

A = nombre de protons (Z) + nombre de neutrons n 

Tableau récapitulatif de la nomenclature inorganique (2.8 et 2.9) 

ACIDES*** 
H et uno 

4 

Exemple : P2Ss Exemple : HNO3(aq) 
Pentasulfure de diphosphore Acide nitrique 

} 

Exemple : HNO 

i 
y 

Exemple: FeCls Exemple : HCl(aq) (aq) 

Chlorure de fer(III) Acide chlorhydrique Acide nitreux 

* Exception: Si l’anion est O-, il s‘agit alors d’un oxyde. ** Exception : Les composés contenant de l’oxygéne sont des oxydes. *** Les acides doivent étre en solution aqueuse 

Exemple: K20 Exemple : P20; 

Oxyde de potassium Pentoxyde de diphosphore 
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Utilisation de l’organigramme (2.8 et 2.9) 

Les exemples ci-dessous montrent comment nommer les composés a l'aide de ’organigramme. La voie a suivre 

dans l’organigramme est illustrée sous chaque composé et elle est suivie par le nom approprié du compose. 

(a) MgCl, 

lorure de magnésium 

(b) PCls 

(e) HClO4(aq) 

ACIDES 
H et un ou plusie 

ACIDES 

Het un ou plu: 

® facile (M| moyen ® difficile 

Problemes par sujet 

Atomes, isotopes et ions (2.2) (a) Si un atome compte un nombre égal de protons et d’élec- 
trons, il est de charge nulle. 

(b) Les électrons sont attirés par les protons. 
(c) Les électrons sont beaucoup plus légers que les neutrons. 

© 2. Parmi les énoncés suivants concernant les particules subato- (d) La masse des protons est deux fois plus grande que celle 
miques, lesquels sont vrais ? des neutrons. 

©®1. Combien d’€lectrons sont nécessaires pour équilibrer la masse 

d’un proton? 



@ 11. 

@ 12. 

. Parmi les énoncés suivants concernant les particules subato- ~ 

miques, lesquels sont faux ? 

(a) Les protons et les électrons portent des charges de méme 

grandeur, mais de signes opposés. 

(b) Les protons ont une masse sensiblement égale a celle des 

neutrons. 

(c) Certains atomes n’ont aucun proton. 

(d) Les protons et les neutrons portent des charges de méme 

grandeur, mais de signes opposés. 

. Pour chacun des isotopes, écrivez les symboles isotopiques de 

la forme 2X. NB, 

(a) Lisotope du sodium ayant 12 neutrons. } 

(b) Lisotope de ’oxygéne ayant 8 neutrons. 

(c) Lisotope de aluminium ayant 14 neutrons. 

(d) Lisotope de Viode ayant 74 neutrons. 

Pour chacun des isotopes, écrivez des symboles isotopiques 

sous la forme X-A (p. ex., C-13). 

(a) Lisotope de l’argon ayant 22 neutrons. 

(b) Lisotope du plutonium ayant 145 neutrons. 

(c) Lisotope du phosphore ayant 16 neutrons. 

(d) Lisotope du fluor ayant 10 neutrons. 

Déterminez le nombre de protons et le nombre de neutrons 

dans chaque isotope. 

(a) UN. (©) “Rn. @)_ 49K. (g) Te. 
(b) 7iNa. (d) *S3Pb. =f) 738Ra. (hy) (i8P.. 
On utilise souvent la quantité de carbone-14 dans les artéfacts 

ou les fossiles dont on veut établir l’a4ge. Déterminez le 

nombre de protons et le nombre de neutrons dans un isotope 

de carbone-14 et écrivez son symbole selon la forme #X. 

Luranium 235 est utilisé dans la fission nucléaire. Déterminez 

le nombre de protons et de neutrons de l’uranium-235 et écri- 

vez son symbole selon la forme 2X. 

. Déterminez le nombre de protons et le nombre d’électrons 

dans chacun des ions suivants. 

(a) Ni?*. (c) Br. 
(by) Sa @icrs 

(ce) APs 

(f) Se. 

(g) Ga?*. 
(h) Sr2>. 

. Prédisez la charge de ion monoatomique (un seul atome) 

formé par chaque élément. 

(a) O. (e) Meg. 

(b) K. (f) N. 

(c) Al. (g) F 

(d) Rb. (h) Na. 

Complétez le tableau ci-dessous. 

Nombre Nombre de 
Symbole lon formé d’électrons __ protons (2) 

Ca Ca2+ 

Be2t 2 

Se 34 

In 49 

Complétez le tableau ci-dessous. 

: ; Nombre Nombre de 

Symbole lon formé d’électrons protons (Z) 

Cl 

Te a eas 2 

Br Br- 2 eS 34 

Sie. ences» 49 

Exercices 81 

Tableau périodique et masse atomique (2.3 et 2.4) 

@ 13. 

@u. 

@ 15. 

© 16. 

© 17. 

@ 18. 

® 19. 

® 20. 

Mj 21. 

iM) 22. 

Nommez chaque élément et classez-les en métaux, non-métaux 

ou métalloides. 

(a) Na. (c) Br. 

(b) Mg (d) N. 

Ecrivez le symbole de chaque élément et classez-les en métaux, 

non-métaux ou métalloides. 

(a) Plomb. (c) Potassium. 

(b) lode. (d) Argent. 

Déterminez si oui ou non chaque élément est un élément d’un 

groupe principal. 

(a) Tellure. 

(b) Potassium. 

(e) As. 

(e) Xénon. 

(c) Vanadium. 

(d) Manganése. 

Déterminez si oui ou non chaque élément est un élément de 

transition. 

(a) Cr. (b) Br. (c) Mo. (d) Cs. 

Classez chaque élément en métal alcalin, en métal alcalino- 

terreux, en halogéne ou en gaz noble. 

(a) Sodium. (d) Baryum. 

(b) Iode. (e) Krypton. 

(c) Calcium. 

Classez chaque élément en métal alcalin, en métal alcalino- 

terreux, en halogéne ou en gaz noble. 

(a) F (c) K. (e) At. 

(b) Sr. (d) Ne. 

Selon vous, dans quelle paire les éléments sont-ils suscep- 

tibles d’étre les plus semblables ? Pourquoi? 

(a) Net Ni. (d) CletF. 

(b) Mo et Sn. (@) Sigil? 

(c) Naet Mg. 

Selon vous, dans quelle paire les éléments sont-ils suscep- 

tibles d’étre les plus semblables ? Pourquoi ? 

(a) Azote et oxygene. 

(b) Titane et gallium. 

(c) Lithium et sodium. 

(d) Germanium et arsenic. 

(e) Argon et brome. 

Le rubidium a deux isotopes d’origine naturelle dont les 

masses et les abondances naturelles sont les suivantes : 

Isotope Masse (u) Abondance ( %) 

Rb-85 84,9118 72,15 

Rb-87 86,9092 27,85 

Calculez la masse atomique du rubidium. 

Le silicium a trois isotopes d’origine naturelle dont les masses 

et les abondances naturelles sont les suivantes : 

Isotope Masse (u) Abondance ( %) 

Si-28 27,9769 O72 

Si-29 28,9765 467 

Si-30 29,9737 3,10 

Calculez la masse atomique du silicium. 

Un élément posséde deux isotopes d'origine naturelle. 

Lisotope 1 a une masse de 120,9038 u et une abondance rela- 

tive de 57,4%, et isotope 2 a une masse de 122,9042 u. 

Trouvez la masse atomique de cet élément et, par comparat- 

son avec le tableau périodique, identifiez-le 

— 
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M| 24. Le brome posséde deux isotopes d’origine naturelle (Br-79 et 

Br-81) et sa masse atomique est de 79,904 u. La masse de Br-81 

est de 80,9163 u et son abondance naturelle est de 49,31 %. 

Calculez la masse et Vabondance naturelle de Br-79. 

Liaisons, elements et composes (2.5, 2.6 et 2.7) 

By 25. Classez ces substances selon leur type de liaison (métallique, 

ionique ou coyalente). 

(a) COs. (e) CuSns. ct) Ce 

(b) NiCl. (f) PCI. (j) PtO>. 

(c) Fe. (g) CF:Cl. (kK) SO3. 

(d) Nal. (h) Mn. 

@ 26. Classez chaque élément en élément atomique ou moléculaire. 

(a) Néon. (e) Hydrogéne. 

(b) Fluor. (f) TIode. 

(c) Potassium. (g) Plomb. 

(d) Azote. (h) Oxygene. 

iD) 27. Indiquez si les substances suivantes sont des éléments ou des 

composés. 

(a) Sg. (b) CuCl. (c) H5OQ>. (d) Fe. 

. Ecrivez la formule chimique de chaque modéle moléculaire. 

(a) (c) 

(a) 

® 30. En vous basant sur les représentations ci-dessous, classez 

chaque substance en élément atomique, en élément molécu- 

laire, en composé ionique ou en composé moléculaire. 

(c) 

@ 31. En vous basant sur les représentations moléculaires ci- 

dessous, classez chaque substance en élément atomique, en 

élément moléculaire, en composé ionique ou en composé 

moléculaire. 

Formules et nomenclature des composés ioniques (2.8) 

© 32. 

® 33. 

® 34. 

® 35. 

® 36. 

@ 37. 

© 33. 

Déterminez le nombre de chaque type d’atomes dans chacune 

des formules : 

(a) Ca3(PO4)>. 
(b) SrCl. 

(e) Ba(OH)>. 

(f) NH,Cl. 

(c) KNO3. (g) NaCN. 

(d) Mg(NO>). (h) Ba(HCO3)). 
Ecrivez la formule du composé ionique qui se forme A partir 

de chaque paire d’éléments. 

(a) Magnésium et soufre. 

(b) Baryum et oxygene. 

(c) Strontium et brome. 

(d) Béryllium et chlore. 

(e) Aluminium et soufre. 

(f) Aluminium et oxygéne. 

(g) Sodium et oxygéne. 

(h) Strontium et iode. 

Ecrivez la formule du composé ionique qui se forme a partir 

du baryum et de chaque ion polyatomique suivant : 

(a) Hydroxyde. (c) Phosphate. 

(b) Chromate. (d) Cyanure. 

Ecrivez la formule du composé ionique qui se forme a partir 

du sodium et de chaque ion polyatomique suivant: 

(a) Carbonate. (c) Hydrogénophosphate. 

(b) Phosphate. (d) Acétate. 

Nommez chaque composé ionique. 

(a) Mg3N>. (ORECSE 

(b) KF. (f) KI. 

(c) Na,O. (g) SrCl. 

(d) Li,S. (h) BaCl,. 

Nommez chaque composé ionique. 

(a) SnCly. (e) SnQ>. 

(b) Pbl). (f) HgBr>. 

(c) Fe,03. (g) CrCl. 

(d) Cul,. (h) CrCl. 

Nommez chaque composé ionique. 

(a) SnO. (e) BaS. 

(b) CryS3. (f) FeCl. 

(c) RbI. (g) PbCly. 

(d) BaBrp. (h) SrBrp. 

Nommez chaque composé ionique. 

(a) CuNOQ,. (e) KCIO3. (i) NaBrQy,. 

(b) Mg(CH3;COO),. — (f)_ PbSO,. (j) Fe(OH). 
(c) Ba(NO3)p. (g) Ba(OH),. (k) CoSO,. 
(d) Pb(CH;COO),. (h) NHI. (I) KCIO. 



Fy 40. Ecrivez la formule de chaque composé ionique. 

(a) Hydrogénosulfite de sodium. 

(b) Permanganate de lithium. 

(c) Nitrate d’argent. 

(d) Sulfate de potassium. 

(e) Hydrogénosulfate de rubidium. 

(f) Hydrogénocarbonate de potassium. 

(g) Chlorure de cuivre(II). 

(h) Iodate de cuivre(I). 

(i) Chromate de plomb(II). 

(j) Fluorure de calcium. 

(k) Hydroxyde de potassium. 

(1) Phosphate de fer(II). 

& 41. 

partir du nom de chaque composé ionique hydraté. 

(a) CoSO,4:7H,0. 

(b) Bromure d’iridium(IH) tétrahydraté. 

(c) Mg(BrO3)5:6H,0. 

(d) Carbonate de potassium dihydraté. 

(e) Phosphate de cobalt(II) octahydraté. 

(f) BeCl,-2H,O. 

(g) Phosphate de chrome(III) trihydraté. 

(h) LiNO,:H,0. 

Problemes récapitulatifs 

(Mj 46. Une particule a, “He**, a une masse de 4,001 51 u. Trouvez la 

Exercices 83 

Formules et nomenclature des composés moléculaires (2.9) 

@ 2. 

@ 43. 

Déterminez le nom a partir de la formule ou la formule a 

© 4. 

@ 4s. 

valeur de son rapport charge a masse en coulombs par 

kilogramme. 

iM) 47. Liode d’origine naturelle a une masse atomique de 126,9045. 

Un échantillon de 12,3849 g diode d’origine naturelle est 

contaminé accidentellement par 1,000 70 g additionnel de 

!29T un radioisotope synthétique de l’iode utilisé dans le trai- 

tement de certaines maladies de la glande thyroide. La masse 

de '*°T est de 128,9050 u. Trouvez la masse atomique « appa- 

rente » de l’iode contaminé. 

@ 43. Les noyaux ayant le méme nombre de neutrons, mais diffé- 

rents nombres de masse sont appelés isotones. Ecrivez les 

symboles de quatre isotones du 7°°Th. 

@ 49. Compleétez le tableau ci-dessous. 

Symbole Ze A 

Si 14 

S2- 32 

Cu2* 

(5 

Nombre de protons 

® 50. Complétez le tableau suivant. 

Symbole ZZ A 

8 

Gaus 20 

Mg2* 

Ne 

Nombre de protons 

25 

14 

Nommez chaque composé moléculaire. 

(a) CO. (d) NiSey. — (g) SO). (i) NO. 
(b) NI. (e) LOs. (h) BrFs. (j) XeO3. 
(©) SiCl,. (f) SO. 
Ecrivez la formule de chaque composé moléculaire. 

(a) Trichlorure de phosphore. 

(b) Monoxyde de chlore. 

(c) Tétrafluorure de disoufre. 

(d) Pentafluorure de phosphore. 

(e) Pentasulfure de diphosphore. 

(f) Tribromure de bore. 

(g) Monoxyde de dichlore. 

(h) Tétrafluorure de xénon. 

(i) Tétrabromure de carbone. 

Nommez chaque acide. 

(a) HI. (d) CH;COOH. (g) H,SO4. 

(b) HNO3. (e) HCl. (h) HNO3. 

© H,Co,. “(f) YHCIO. 
Ecrivez les formules de chaque acide. 

(a) Acide fluorhydrique. 

(b) Acide bromhydrique. 

(c) Acide sulfureux. 

(d) Acide phosphorique. 

(e) Acide cyanhydrique. 

(f) Acide chloreux. 

Nombre de 
Nombre d’e— neutrons Charge 

14 14 

= 2. 

24 ae 

15 16 

Nombre de 
Nombre d’e~ neutrons Charge 

8 =f 

20 

13 +2 

10 = = 



Problemes défis 

@53. 

Problemes conceptuels 

@ ©2. 

®63. 

CHAPITRE2 Atomes, elements et composés 

On croit que les étoiles 4 neutrons sont composées de 

mati¢re nucléaire solide, principalement des neutrons. En 

supposant que le rayon d’un neutron est approximativement 

de 1,0 X 10° cm, calculez sa masse volumique. (/ndice : 

Pour une sphére, V = (4/3)zrr*.) En supposant qu’une étoile 

a neutrons a la méme masse volumique qu’un neutron, 

calculez la masse (en kilogrammes) d’un petit morceau 

d’étoile 4 neutrons de la taille d’un caillou sphérique dont le 

rayon est de 0,10 mm. 

Le carbone-12 comporte 6 protons et 6 neutrons. Le rayon du 

noyau est approximativement de 2,7 fm (femtométres) et le 

rayon de l’atome est approximativement de 70 pm (pico- 

métres). Calculez le volume du noyau et le volume de l’atome. 

Quel pourcentage du volume de l’atome de carbone est occupé 

par le noyau ? (Donnez deux chiffres significatifs.) 

Une sphére en cuivre pur posséde un rayon de 2,375 cm. 

Combien d’atomes de cuivre contient-elle ? (Le volume d’une 

sphére est 4/3r? et la masse volumique du cuivre est de 

8,96 g/cm?) 

Voici une représentation de 50 atomes d’un élément fictif, 

le westmontium (Wt). Les spheres rouges représentent le 

Wt-296, les sphéres bleues, le Wt-297 et les spheres vertes, 

le Wt-298. 

(a) En supposant que l’échantillon est statistiquement repré- 

sentatif d’un échantillon d’origine naturelle, calculez le 

pourcentage d’abondance naturelle de chaque isotope 

de Wt. 

(b) La masse de chaque isotope de Wt est mesurée par rap- 

port au C-12 et présentée dans le tableau ci-dessous. En 

vous servant de C-12 pour convertir chacune des masses 

en unités de masse atomique, calculez la masse atomique 

de Wt. 

Le lithium a deux isotopes d’origine naturelle: le Li-6 (abon- 

dance naturelle de 7,5 %) et le Li-7 (abondance naturelle de 

92,5 %). En utilisant des cercles pour représenter les protons 

et des carrés pour les neutrons, dessinez le noyau de chaque 

isotope. Combien d’atomes de Li-6 seraient présents, en 

moyenne, dans un échantillon de 1000 atomes de lithium ? 

Comme nous l’avons vu dans le probléme précédent, le 

lithium a deux isotopes d’origine naturelle: le Li-6 (abon- 

dance naturelle de 7.5%; masse de 6,0151 u) et le Li-7 

(abondance naturelle est de 92,5 % ; masse de 7,0160 u). Sans 

Mt) 54. 

55. 

56. 

@59. 

@ 60. 

@ 61. 

iM) 64. 

Le bore posséde seulement deux isotopes d’origine naturelle. 

La masse du bore-10 est de 10,012 94 u et la masse du bore-11 

est de 11,009 31 u. Utilisez la masse atomique du bore pour 

calculer l’abondance relative des deux isotopes. 

Le lithium posséde seulement deux isotopes d’origine natu- 

relle. La masse du lithium-6 est de 6,015 12 u et la masse du 

lithium-7 est de 7,016 01 u. Utilisez la masse atomique du 

lithium pour calculer l’abondance relative des deux isotopes. 

LEPA (Environmental Protection Agency) fixe les limites 

admissibles des niveaux de polluants atmosphériques. Ainsi, 

cet organisme évalue a 1,5 wg/m? le niveau maximal de pollu- 

tion atmosphérique par le plomb. Si vos poumons étaient rem- 

plis d’air renfermant cette concentration de plomb, combien 

d’atomes de plomb contiendraient-ils ? (Supposez un volume 

total des poumons de 5,50 L.) 

Lor pur est habituellement trop mou pour étre utilisé en joail- 

lerie, c’est pourquoi il est souvent allié a d’autres métaux. 

Combien d’atomes d’or y a-t-il dans un bracelet de 0,255 once 

en or 18 K? (Vor 18 K est de l’or 4 75 % par masse.) 

Isotope Masse 

Wt-296 24,6630 < masse('2C) 

Wt-297 24,7490 < masse('2C) 

Wt-298 24,8312 x masse('*C) 

Le cobalt d’origine naturelle est constitué d’un seul isotope, 

»°Co, dont la masse atomique relative est de 58,9332. Un iso- 

tope synthétique radioactif du cobalt, °°Co, de masse ato- 

mique relative de 59,9338, est utilisé en radiothérapie pour 

traiter certains cancers. Un échantillon de 1,5886 g de cobalt 

a une «masse atomique» apparente de 58,9901. Trouvez la 

masse de °°Co dans cet échantillon. 

Un échantillon de cuivre de 7,36 g est contaminé par 0,51 g de 

zinc. Supposons qu’on a effectué une mesure de masse ato- 

mique sur cet échantillon. Quelle serait la masse atomique 

mesurée ? 

Le magnésium d’origine naturelle a une masse atomique de 

24,312 et il est composé de trois isotopes. Lisotope principal 

est le *4Mg, qui présente une abondance naturelle de 78,99 % 

et une masse atomique relative de 23,985 04. Le deuxiéme 

isotope le plus abondant est le 7°Mg, de masse atomique 

relative de 25,982 59. Le troisigme isotope est le Mg 

dont Pabondance naturelle est dans le rapport de 0,9083 par 

rapport a celle du *°Mg. Trouvez la masse atomique relative 

du ?°Mg. 

faire aucun calcul, déterminez quelle masse est la plus 

proche de la masse atomique de Li. 

(a) 6,00 u. (b) 6,50 u. (c) 7,00 u. 

On définit la mole comme la quantité de substance contenant 
le méme nombre de particules que 12 g exactement de C-12 et 
l'unité de masse atomique comme le 1/12 de la masse d’un 
atome de C-12. Pourquoi est-il important que ces deux défini- 
tions se rapportent 4 un méme isotope ? Quel serait le résultat, 
par exemple, si l’on définissait la mole par rapport au C-12 et 
Punité de masse atomique par rapport au Ne-20? 



Wi 65. 

® 66. 

Lorsque les molécules sont représentées par des modéles 

moléculaires, que représente chaque sphére? Quelle est la 

taille du noyau d’un atome en comparaison de la sphére utili- 

sée pour représenter un atome dans un modéle moléculaire ? 

Expliquez quelle erreur contient l’énoncé suivant et corrigez- 

la. «La formule chimique de l’ammoniac (NH3;) indique que 

l'ammoniac contient trois grammes d’hydrogéne pour chaque 

gramme d’azote. » 

Exercices 85 





Le monde quantique est un monde bien étrange et difficile a concevoir. Pour le démontrer, Schrédinger 

a imaginé une expérience de pensée, c’est-a-dire une expérience pour résoudre un probléme par la seule 

puissance de I‘imagination. II s‘agit du paradoxe du chat a la fois mort et vivant (voir a la page suivante), 

qui visait a démontrer comment I’étrangeté quantique ne peut étre transférée au monde macroscopique. 

3.1 D’Aristote a Rutherford: un rappel 

de l’évolution du modéle atomique 

classique 88 

3.2 Nature de la lumiére et modéle 

de Bohr 93 

3.3 Mécanique quantique et atome: 

au-dela du modéle de Bohr 108 

Equation de Schrédinger: une vision 

quantique del’atome 114 

Niveaux et sous-niveaux 

d’énergie 121 

Nombres quantiques 126 

Sion n’est pas horrifié 

par la théorie quantique, 

on ne l’a certainement 

pas comprise. 

Niels Bohr 

(1885-1962) 



88 CHAPITRE3 Conception moderne de I'atome et mécanique quantique 

otre facon de concevoir la réalité physique, notamment dans le domaine atomique, a 

été bouleversée par les changements majeurs survenus au début du 20° siécle dans 

notre conception du comportement de la matiére. Auparavant, toutes les descriptions 

étaient déterministes: tout le futur est entierement contenu dans le présent. La mécanique 

quantique est venue changer la maniére de comprendre les phénoménes physiques. Selon 

cette théorie révolutionnaire, pour les particules subatomiques que sont les électrons, les 

neutrons et les protons, le présent ne détermine pas complétement le futur. Par exemple, sion 

projette un électron sur une trajectoire et qu'on détermine ou il aboutit, un deuxiéme électron 

lancé dans la méme direction et dans les mémes conditions ne suivra pas nécessairement le 

méme parcours et se retrouvera plus vraisemblablement a un endroit différent! 

Pour illustrer l’étrangeté du monde quantique, Erwin Schrédinger, un physicien autrichien, 

a bati une expérience de pensée connue sous le nom de paradoxe du chat de Schrédinger. Un 

chat est placé dans une boite en acier qui contient des atomes radioactifs. Lorsqu’un de ces 

atomes émet une particule énergétique, celle-ci déclenche un mécanisme qui provoque la 

rupture d’un récipient renfermant de l’acide cyanhydrique, un poison. Si le récipient est brisé, 

le poison est libéré et le chat meurt. Maintenant, voici le paradoxe: si la boite en acier est 

fermée, tout le systeme demeure non observé, de sorte que I’on ne sait pas si l’atome radioactif 

a émis ou non une particule (probabilité égale). Par conséquent, le chat est a la fois mort et 

vivant. Schrédinger a présenté ce paradoxe de la maniére suivante: « [il y aurait dans la boite 

en acier] le chat vivant et le chat mort (excusez l’expression) dans un état de superposition, 

en parties égales ». Quand on ouvre la boite, l’acte d’observer fait bifurquer tout le systeme 

dans un état ou dans I’autre: le chat est soit mort, soit vivant, et pas les deux. Cependant, 

quand il n’est pas observé, le chat est a la fois mort et vivant. Ce paradoxe du chat mort et 

vivant démontre a quel point il est difficile de traduire a notre échelle les regies qui régissent 

le monde quantique. 

La théorie de la mécanique quantique a été élaborée par plusieurs scientifiques 

exceptionnellement doués, dont Albert Einstein, Niels Bohr, Louis de Broglie, Max Planck, 

Werner Heisenberg, Paul Dirac et Erwin Schrédinger. Fait a noter, ces scientifiques ne se 

sentaient pas nécessairement a l’aise avec leur propre théorie. Bohr disait: « Si on n’est pas 

horrifié par la théorie quantique, on ne l’a certainement pas comprise. » Schrodinger a écrit: 

« Je ne l’aime pas et je regrette d’y étre rattaché. » Albert Einstein a discrédité la théorie a 

laquelle il a contribué en affirmant que « Dieu ne joue pas aux dés avec |Univers ». En fait, 

jusqu’a la fin de sa vie, Einstein a tenté — sans succés — de réfuter la mécanique quantique. 

Toutefois, la mécanique quantique pouvait rendre compte d’observations fondamentales, dont 

la stabilite méme des atomes, que la physique classique ne pouvait expliquer. Aujourd’hui, elle 

constitue le fondement de la chimie — expliquant, par exemple, le tableau périodique et le 

comportement des éléments dans la liaison chimique — tout en fournissant des outils pour 

fabriquer les lasers, les ordinateurs et mettre au point d’innombrables applications. 

ER] D’Aristote a Rutherford: un rappel de 
evolution du modéle atomique classique 

De quoi est faite la matiére qui nous entoure ? Bien avant les chimistes et les physiciens, 
ce sont les philosophes qui ont posé la question. Lidée de l’atome prend racine dans 
l’Antiquité, mais c’est seulement a partir du 19° siécle avec les pas de géant que fait la 
science que l’on propose diverses théories pour en expliquer la nature méme. Depuis 
Dalton et Thomson, le modéle atomique a grandement évolué pour s’adapter aux nom- 
breuses observations expérimentales et, de nos jours, Rutherford et Bohr ne reconnai- 
traient probablement plus ce modéle. 

Les philosophes et la théorie atomiste 
C’est en 600 avant Jésus-Christ qu’apparaissent les balbutiements de la théorie «ato- 
miste » de la matiére. Un sage hindou du nom de Kanna propose l’idée nouvelle (mais 
sans pouvoir le prouver bien stir) qu’il existe une particule fondamentale, indivisible et 
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éternelle qu’il nomme anu. Une centaine d’années plus tard, Leucippe et Démocrite, deux 

philosophes grecs (la philosophie dite naturelle est l’ancétre de la science !), élaborent un 

concept similaire. Ils prétendent que, tout comme la roche peut se fragmenter en mor- 

ceaux de plus en plus petits, la matiére peut se diviser un certain nombre de fois jusqu’a 

obtenir un grain indivisible qu’ils nomment atomos, «qui ne peut étre divisé ». 

Cette théorie a été contestée jusqu’au début du 18° siécle par les philosophes pr6énant 

des théories comme le monisme (1’ Univers est un tout formé d’une seule et unique subs- 

tance) ou encore celle des cing éléments (la nature est formée par l’eau, la terre, le feu, 

lair et ’éther). Cependant, a partir de 1760, les travaux de chimistes britanniques sur la 

nature des gaz confirment la thése atomiste de la matiére et ouvrent la porte aux expé- 

riences de Lavoisier et de Dalton. Il est important de retenir que, bien que la notion 

d’atome soit maintenant largement admise et validée par les diverses observations expé- 

rimentales, les chimistes et les physiciens n’ont jamais pu observer d’atomes directement. 

Les modeéles atomiques découlent donc essentiellement de la mesure de phénoménes indi- 

rects et, de ce fait, évoluent au rythme des nouvelles observations expérimentales. Ce sont 

des conceptions théoriques. 

John Dalton et les lois a l’origine 
du modeéle atomique moderne 
Comme on I’a vu au chapitre 1, Antoine Lavoisier a formulé, en 1789, la loi de la conser- 

vation de la masse qui stipule que: 

«Dans une réaction chimique, la matiére n’est ni créée, ni détruite. » 

Autrement dit, quand vous effectuez une réaction chimique, la masse totale des substances 

qui participent a la réaction ne change pas. Par exemple, considérons la réaction entre le 

sodium et le chlore qui forme le chlorure de sodium. 

Na(s) Cl,(g) NaCl(g) 

7,7 gde Na 11,9 g de Cl 19,6 g de NaCl 
Gat Se ay) 

Masse totale = 19,6 g 

Masse des réactifs = Masse du produit | 

Les masses combinées du sodium et du chlore qui réagissent (les réactifs) égalent 

exactement la masse du chlorure de sodium qui résulte de la réaction (le produit). Cette 

loi est conforme a l’idée que la matiére est composée de petites particules indestructibles. 

Les particules se réarrangent au cours d’une réaction chimique, mais la quantité de 

matiére est conservée parce que les particules sont indestructibles (du moins, par des 

moyens chimiques). 

Depuis les découvertes sur la 

radioactivité, on peut considérer 

que cette loi est une simplification un 

peu excessive. Cependant, les change- 

ments de masse dans des processus 

chimiques ordinaires sont si minimes 

qu’ils peuvent étre ignorés en pratique. 
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La loi des proportions deéfinies est 

parfois appelée la /oi de composition 

constante. 

Le «daltonisme », une anomalie de la 

rétine oculaire qui empéche de distin- 

guer le rouge et le vert, tire son nom de 

John Dalton, lui-méme atteint de cette 

maladie. En 1794, il publie un article, 

« Extraordinary facts relating to the vision 

of colours », dans lequel il explique ses 

difficultés a distinguer les couleurs 

des fleurs. 

A FIGURE 3.1 Modéle atomique 
de Dalton dit de la «boule de billard» 

Selon Dalton, l’atome est une sphére 

uniforme et indivisible dont la masse varie 

d'un élément a |autre. 

En 1797, Joseph Proust (1754-1826), un chimiste frangais, effectue des observations sur 

la composition de la matiére. Il constate alors que les éléments qui constituent un composé 

donné sont toujours présents en proportions fixes (ou définies) dans tous les échantillons du 

composé. Il résume ses observations dans la loi des proportions définies qui stipule que: 

Tous les échantillons d’un composé donné, quels que soit leur origine 

ou leur mode de préparation, renferment leurs éléments constitutifs dans 

les mémes proportions. 

Par exemple, la décomposition de 18,0 g d’eau donne 16,0 g d’oxygéne et 2,0 g d’hydro- 

géne, soit un rapport de masse entre l’oxygéne et ’hydrogéne de 8 pour 1: 

16,0 g d’oxygeéne 
Rapport de masse = f = 8,0 ou 8:1 

2,0 g d’hydrogeéne 

Ce rapport vaut pour n’importe quel échantillon d’eau pure, peu importe son origine. La 

loi des proportions définies ne s’applique pas seulement a l’eau, mais a tout composé. Elle 

évoque l’idée que la matiére est composée d’atomes : les composés renferment leurs élé- 

ments constitutifs dans des proportions définies parce qu’ils sont constitués d’un rapport 

défini d’atomes de chaque élément, chacun avec sa masse spécifique. 

En 1804, John Dalton, supposant que la matiére est composée d’atomes, affirme que 

lorsque deux éléments, A et B, se combinent pour former un composé, un atome de A se 

combine avec un, deux, trois ou plusieurs atomes de B (AB;, AB>, AB3, etc.). Il a publié 

sa loi des proportions multiples, qui s’énonce de la facgon suivante : 

Quand deux éléments (appelés A et B) forment deux composés différents, 

les masses de l’élément B qui se combinent avec 1 g de l’élément A peuvent 

étre exprimées sous forme de rapport de petits nombres entiers. 

Par exemple, considérons le monoxyde de carbone et le dioxyde de carbone (CO et CO ). 

Ces deux composés sont constitués des deux mémes éléments: le carbone et l’oxygéne. 

Le rapport des masses de l’oxygeéne et du carbone est de 2,67:1 dans le CO,; par consé- 

quent, 2,67 g d’oxygéne sont combinés avec | g de carbone. En revanche, dans le CO, le 

rapport des masses de l’oxygeéne et du carbone est de 1,33:1; autrement dit, 1,33 g d’oxy- 

gene est combiné avec | g de carbone. Le rapport entre ces deux masses d’oxygéne est 

lui-méme un petit nombre entier. 

Masse d’oxygeéne se combinant Dioxyde d b 
a a avec 1 g de carbone = 2,67 g 

Masse d’oxygene se combinant 
Monoxyde de carbone avec 1 g de carbone = 1,33 g 

Masse d’oxygéne par rapport a | g 

de carbone dans le dioxyde de carbone 2,67 g 

33 Masse d’oxygeéne par rapport a | g iV 

de carbone dans le monoxyde de carbone 

John Dalton a réuni ces trois lois fondamentales par sa théorie atomique (figure 3.1) 
qui comprend les concepts suivants : 

1. Chaque élément est constitué de minuscules particules indestructibles appelées 
atomes. 

2. Tous les atomes d’un élément donné ont la méme masse et possédent d’autres pro- 
priétés qui les distinguent des atomes des autres éléments. 

3. Les atomes se combinent dans des rapports simples de nombres entiers pour former 
des composés. 
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4. Les atomes d’un élément ne peuvent pas se transformer en atomes d’un autre élément. 
Dans une réaction chimique, les atomes modifient leur fagon de se lier a d’autres 
atomes pour former une nouvelle substance. 

Joseph John Thomson et la découverte de I’électron 
A la fin des années 1800, J. J. Thomson, un physicien anglais de l’ Université de Cambridge, 
procede a des expériences pour explorer les propriétés des rayons cathodiques. Les 
rayons cathodiques sont produits quand un courant électrique a haute tension est appliqué 
entre deux électrodes placées a l’intérieur d’un tube de verre sous vide partiel. Ce type de Propriétés 
tube, appelé tube a rayons cathodiques, est illustré a la figure 3.2. d’une charge électrique 

Rayons 

Cathode cathodiques Anode ve ] »> & wi 

Les charges électriques positives 
(en rouge) et négatives (en jaune) 

sattirent mutuellement. 

« @ @> 

«= @ ee» 
Les charges positives se repoussent 

Tube de verre sous 

vide partiel 

mutuellement. 
Source de haute tension Les charges négatives se repoussent 

mutuellement. 

A FIGURE 3.2 Tube a rayons cathodiques Les rayons cathodiques sont émis par |’électrode chargée 
négativement, la cathode, et se déplacent vers |’électrode chargée positivement, l’anode. Les rayons e + we — 8 =) 

deviennent «visibles » lorsque leur collision avec |’extrémité du tube recouvert d'un matériau fluorescent ne eee 0 
produit une émission de lumiére. 

Lorsquelles sont combinées, 

Thomson a démontré que ces rayons étaient en fait des faisceaux de particules dont les charges positives et négatives 

les propriétés sont les suivantes: elles se déplacent en ligne droite; elles sont indépen- exactement de meme grandeur 

dantes de la composition du matériau qui les émet (la cathode); et elles transportent une parr . Bae 

charge électrique négative. Thomson a mesuré le rapport entre la charge et la masse de é 

ces particules. Ces résultats étaient incroyables: la particule du rayon cathodique était 

2000 fois plus légére (moins massive) que ’hydrogeéne, l’atome connu le plus léger. 

L’atome indestructible pouvait apparemment étre fragmenté! Thomson a alors proposé 

existence d’une nouvelle particule, l’électron, chargée négativement, de faible masse et Rlectron 

présente dans tous les atomes. 

La découverte des particules chargées négativement dans les atomes a soulevé une 

nouvelle question. Etant donné que la charge des atomes est neutre, ceux-ci doivent conte- 

nir une charge positive qui neutralise la charge négative des électrons, mais comment les 

charges positives et négatives s’ajustent-elles ensemble dans l’atome ? Les atomes ne sont- 

ils qu’un amas de plus de particules subatomiques ? Sont-ils des sphéres solides ? Ont-ils 

une structure interne? Pour J. J. Thomson, les électrons chargés négativement étaient 

en fait des petites particules dispersées dans une sphere de charge positive, comme sur 

Villustration ci-contre. Ce modéle, le plus populaire a I’époque, est connu sous le nom de 

modéle du «pain aux raisins ». Dans la représentation proposée par Thomson, les raisins 

représentent les électrons et le pain est la sphere de charge positive. 

Sphére de 
charge positive 

| Modéle du « pain aux raisins » 

Ernest Rutherford et le modele nucléaire de I’atome 
A la fin du 19° siécle, la découverte de la radioactivité — l’émission de petites particules Les particules a sont environ 7000 fois 

énergétiques par le coeur de certains atomes instables — par les scientifiques Henri Becquerel plus massives que les électrons. 

(1852-1908) et Marie Curie (1867-1934) a permis d’examiner expérimentalement la struc- 

ture de l’atome. A cette époque, les études avaient révélé V'existence de trois différents types 

de radioactivité : les particules alpha (a), les particules béta (8) et les rayons gamma (y). 
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Ernest Rutherford a éte directeur 

de la chaire de recherche en physique 

a l'Universite McGill (Montréal) de 1898 
a 1907. || n’avait que 27 ans lorsqu’ll 

a accepte ce poste. Ses travaux 
portaient alors sur |'uranium et sur 

les propriétés de son rayonnement. 

Pour le moment, il vous suffit de retenir que les particules a sont chargees positivement 

et qu’elles sont de loin les plus massives des trois. 

En 1909, Ernest Rutherford (1871-1937), qui avait travaillé sous la direction de 

Thomson et avait adhéré A son modéle, a réalisé une expérience dans le but d’en apporter 

une confirmation. Son expérience, qui employait des particules a, a démontré que ce 

modéle était en fait erroné. Au cours de l’expérience, Rutherford a dirigé les particules 

chargées positivement sur un feuillet d’or ultramince, comme le montre la figure 3.3. Ces 

particules devaient agir comme des sondes permettant de scruter la structure des atomes 

d’or. Si les atomes d’or se comportaient vraiment comme des muffins aux bleuets ou un 

pain aux raisins — leur masse et leur charge étant uniformément distribuées dans tout le 

volume de I’atome —, ces sondes en mouvement devraient passer a travers la feuille d’or 

avec un minimum de déviation. 

Expérience de la feuille d’or de Rutherford 

La plupart des particules a 
traversent la feuille en étant 
peu déviées ou pas du tout. 

Feuille dor 
Quelques particules a | 
sont déviées avec 
un angle important. 

Particules alpha 
Source 

Détecteur 

Plomb 

A FIGURE 3.3 Expérience de la feuille d'or de Rutherford Quand Rutherford projette des particules a 

sur un mince feuillet d’or, la plupart d’entre elles traversent la feuille en ligne droite, quelques-unes sont déviées, 

voire réfléchies. 

Rutherford a effectué ’expérience, mais les résultats n’ont pas été ceux auxquels il 

s’attendait. Une majorité des particules traversaient effectivement la feuille, mais cer- 

taines étaient déviées, et quelques-unes (1 sur 20 000) revenaient méme vers la source. 

Pour Rutherford, ces résultats étaient étonnants. Quelle structure de l’atome pouvait donc 

expliquer ce comportement bizarre inattendu ? 

Pour expliquer les déviations observées, Rutherford en est arrivé a la conclusion que la 

masse et la charge positive d’un atome devaient étre toutes concentrées dans un espace beau- 

coup plus petit que celui de l’atome lui-méme et que la matiére devait comporter de grandes 

régions d’espace vide parsemé de petites régions de matiére trés dense. S’appuyant sur cette 

idée, il a proposé la théorie nucléaire de l’atome, en trois parties fondamentales (figure 3.4) : 

1. La majeure partie de la masse de l’atome et toute sa charge positive sont contenues 
dans un centre de petite dimension appelé noyau. 

2. La majeure partie du volume de l’atome est un espace vide, dans lequel gravitent de 
minuscules électrons chargés négativement. 

Oo Il y a autant d’électrons de charge négative a l’extérieur du noyau qu'il y a de parti- 
cules chargées positivement (appelées protons) dans le noyau, de sorte que l’'atome 
est électriquement neutre. 
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Bien que le modéle mis de l’avant par Rutherford constitue un indéniable succés, les 

scientifiques ont réalisé qu’il était incomplet. Par exemple, les atomes d’hydrogéne ren- 

ferment un proton et les atomes d’hélium en renferment deux, et pourtant le rapport de 

masse entre Ihélium et ’hydrogéne était de 4:1. Vatome d’hélium doit donc comporter 

une certaine masse additionnelle. Dans des travaux subséquents, Rutherford et un de ses 

étudiants, le scientifique britannique James Chadwick (1891-1974), ont démontré qu’on 

avait jusque-la omis de prendre en compte une masse qui était due a la présence de 

neutrons, des particules neutres au sein du noyau. Le noyau dense contient plus de 99,9 % 

de la masse de l’atome, mais il occupe une trés petite partie de son volume. A cette étape, 

Yanalogie avec des gouttelettes d’eau qui forment un nuage nous aide a réaliser que les 

électrons, bien que leur masse soit presque négligeable, sont dispersés dans un trés grand 

volume. L’atome, comme le nuage, est donc en grande partie de l’espace vide. 

La théorie nucléaire de Rutherford s’est avérée juste et elle est encore valable de nos 

jours. Ce qui est révolutionnaire dans cette théorie, c’est l’idée selon laquelle la matiére 

est beaucoup moins uniforme qu’il n’y parait. Si le noyau de l’atome d’hydrogéne était 

de la taille du point a la fin de cette phrase, |’électron serait en moyenne a une distance de 

10 m. Pourtant, le point contiendrait presque toute la masse de l’atome. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

1 a 14 et 80. 

E¥®] Nature de la lumiére et modéle de Bohr 
Dans la seconde moitié du 18° siecle, plusieurs scientifiques s’intéressent au comporte- 

ment et a la nature de la lumiére. Déja en 1752, alors qu’il observe a travers un prisme les 

spectres produits par différents sels exposés a la flamme, Thomas Melvill constate que 

celui des sels contenant du sodium se différencie par la présence de deux lignes jaune 

intense et récurrentes (figure 3.5(a)). Une cinquantaine d’années plus tard, Wollaston et 

Fraunhofer remarquent la présence de lignes noires sur le spectre du soleil (figure 3.5(b)). 

Au début du 20° siécle, Albert Einstein et Max Planck travaillent sur la théorie des 

«quanta » et sur la dualité onde-particule de la lumiére. Les résultats de leurs recherches 

nous ont permis de comprendre que certaines propriétés de la lumiére sont mieux décrites 

si elle est considérée comme une onde, alors que d’autres propriétés correspondent au 

comportement d’une particule. C’est a partir de l'ensemble de ces observations et de ses 

propres recherches en spectroscopie que Bohr a proposé son modeéle. 

(b) 

A FIGURE 3.5 (a) Lumiére émise par la flamme d'une lampe remplie d’alcool mélé a des sels 

de sodium et dispersée par un prisme (b) Raies d’absorption du spectre solaire En 1814, |'opticien 

et physicien allemand Joseph von Fraunhofer dessine a la main, a l'aide d'un télescope et d'un microscope, 

les raies d'absorption du spectre solaire. Les lettres représentent les raies de référence du spectre. 

* Le mot quanta est le pluriel de quantum, qui signifie, en latin, « quantité déterminée (de quelque chose) ». 

A FIGURE 3.4 Atome nucléaire 
Le modeéle du pain aux raisins ne pouvait 

expliquer les résultats de Rutherford. 

ll semblait plutét que l’atome était formé 

d'un petit noyau dense autour duquel 

gravitent les électrons. 

93 



94 CHAPITRE3 Conception moderne de l’atome et mécanique quantique 

Le symbole A est la lettre grecque 

«lambda ». 

> FIGURE 3.6 Rayonnement électro- 
magnétique Un rayonnement électroma- 

gnétique peut étre décrit comme une 

onde composée de champs électrique et 

magnétique oscillant perpendiculairement 
lun a l'autre. 

Nature ondulatoire de la lumiére 
La théorie ondulatoire de la lumiére a fait son apparition a la fin du 17° si¢cle. Selon cette 

théorie, la lumiére est un rayonnement électromagnétique, un type d’énergie associée 

aux champs électrique et magnétique oscillants. Elle peut étre décrite comme une onde 

composée de champs électrique et magnétique oscillants, mutuellement perpendicu- 

laires, qui se propagent dans l’espace, comme le montre la figure 3.6. Dans le vide, ces 

ondes se déplacent a la vitesse constante de 3,00 x 10° m/s (300 000 km/s), assez vite 

pour faire le tour de la Terre en un septiéme de seconde. Cette vitesse fulgurante explique 

le délai qui s’écoule entre le moment ot! vous voyez un feu d’artifice dans le ciel et celui 

ou vous entendez le son des fusées qui explosent. La lumiére du feu d’artifice atteint votre 

ceil presque instantanément, mais le son, qui se déplace beaucoup plus lentement 

(340 m/s), prend plus de temps pour vous parvenir. Le méme phénoméne se produit au 

cours d’un orage: vous voyez l’éclair immédiatement, mais vous entendez le tonnerre 

quelques secondes apres. 

Comme toutes les ondes, une onde électromagnétique se caractérise par son ampli- 

tude et sa longueur d’onde. Dans la représentation graphique ci-dessous, l’amplitude de 

londe correspond a la hauteur verticale d’un sommet (ou la profondeur d’un creux). 

L’amplitude des ondes des champs magnétique et électrique est associée a l’intensité ou 

a la luminosité de la lumiére — plus amplitude est grande, plus l’intensité est forte. La 

longueur d’onde (A) de l’onde est la distance dans l’espace entre des sommets adjacents 

(ou entre deux points analogues) et elle est mesurée en unités de distance comme le 

metre, le micrométre ou le nanométre. 

<——— Longueur d’onde (A) ——> 

Amplitude 

Rayonnement électromagnétique 

Composante du Composante du 
champ électrique champ magnétique 

Doss 

Direction 

du déplacement 

La longueur d’onde et l’amplitude sont toutes les deux associées a la quantité d’énergie 
transportée par une onde. Imaginez que vous essayez de nager en partant d’un rivage battu 
par des vagues. La natation est plus difficile dans des vagues de plus grande amplitude 
(plus hautes) ou de longueur d’onde plus courte (plus rapprochées, donc plus fréquentes). 
Notez également que l’amplitude et la longueur d’onde peuvent varier indépendamment 
lune de l'autre, comme le montre la figure 3.7. Une onde peut avoir une grande amplitude 
et une grande longueur d’onde ou une petite amplitude et une petite longueur d’onde. Les 
ondes les plus énergétiques ont de grandes amplitudes et des longueurs d’onde courtes. 

* Un champ magnétique est une région de l’espace od une particule magnétique subit une force (pensez 
a l’espace autour d’un aimant). Un champ électrique est une région de lespace oti une particule chargée 
électriquement subit une force. 
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Longueurs donde différentes, | 
couleurs différentes 

Amplitudes différentes, 
luminosité différente 

—— 

A FIGURE 3.7 Longueur d‘onde et amplitude La longueur d’onde et l’amplitude sont des propriétés 

indépendantes. La longueur d’onde détermine la couleur de la lumiére; l’amplitude, ou l’intensité, détermine 

sa luminosité. 

Comme toutes les ondes, la lumiére est également caractérisée par sa fréquence (v), 

soit le nombre de cycles (ou sommets de l’onde) passant par un point stationnaire durant 

une période de temps donné. Les unités de la fréquence sont des cycles par seconde 

(cycles/s) ou simplement s '. Une unité équivalente de la fréquence est le hertz (Hz), 

défini comme étant | cycle/s. La fréquence d’une onde est directement proportionnelle 

a la vitesse a laquelle l’onde voyage — plus l’onde est rapide, plus il y a de sommets qui 

passent par un point donné durant une unité de temps. La fréquence est également 

inversement proportionnelle a la longueur d’onde (A) — plus les sommets sont espacés, 

moins il en passe par un point donné durant une unité de temps. Pour la lumiére, on 

écrit donc 

c=vaA [3.1] 

ou la vitesse de la lumiére, c, et la longueur d’onde, A, sont exprimées a l’aide de la méme 

unité de distance. Par conséquent, la longueur d’onde et la fréquence représentent diffé- 

rentes facons d’exprimer la méme information — si on en connait une, on peut facilement 

calculer l’autre. 

Pour la lumiére visible, c’est-a-dire celle que l’ceil humain percoit, la longueur 

d’onde (ou inversement, la fréquence) détermine la couleur. La lumiére blanche, pro- 

duite par le Soleil ou par une ampoule électrique, comporte un spectre de longueurs 

d’onde et par conséquent un spectre de couleurs. On voit ces couleurs — rouge, orangé, 

jaune, vert, bleu, indigo et violet — dans un arc-en-ciel ou lorsque la lumiére blanche 

traverse un prisme (figure 3.8). La lumiére rouge, dont la longueur d’onde est d’envi- 

ron 750 nanométres (nm), a la longueur d’onde la plus grande de la lumiére visible ; 

la lumiére violette, dont la longueur d’onde est d’environ 400 nm, a la longueur 

d’onde la plus petite. C’est a cause de ces différentes longueurs d’onde dans la lumiére 
blanche que nous percevons les couleurs. Lorsqu’une substance absorbe certaines 

couleurs et en refléte d’autres, elle apparait colorée. Par exemple, une chemise rouge 

apparait rouge parce qu’elle absorbe une certaine partie des longueurs d’onde (cou- 

leurs) de la lumiére blanche, en particulier le vert et le bleu. Le mélange des longueurs 

d’onde réfléchies par l’objet coloré produit la couleur pouvant étre observée a I’ceil 

nu (figure 3.9). Nos yeux ne captent donc que la lumiere réfléchie, qui fait paraitre la 

chemise rouge. 

| Le symbole v est la lettre grecque nu. 

| nano = 10-8 

A FIGURE 3.8 Composantes de la 
lumiére blanche En traversant un prisme, 

la lumiére blanche se décompose en ses 

couleurs constituantes, chacune avec 

une longueur d’onde différente. L'ensemble 

des couleurs constitue le spectre de la 

lumiére visible 
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Le terme classique, comme dans 

théorie électromagnétique classique 

ou mécanique classique, fait référence 

aux descriptions de la matiére et 

de l’énergie avant l’avenement 

de la mécanique quantique. 

(a) | (b) 

A FIGURE 3.9 Couleur d‘un objet (a) Un gilet rouge est rouge parce qu'il refléte surtout la lumiére rouge 

et absorbe la plupart des autres couleurs, en particulier le bleu et le vert. (b) L’ceil percoit les couleurs grace a 

des cellules photosensibles permettant de détecter le bleu, le vert et le rouge. La perception de la couleur rouge 

est donc due a l’absorption de la couleur complémentaire du rouge, le cyan, formé de vert et de bleu. 

Longueur d’onde et frequence 

Calculez la longueur d’onde (en nm) de la lumiére rouge €émise par un lecteur if 

de codes a barres qui a une fréquence de 4,62 x 104s! 

SOLUTION 

On vous donne la fréquence de la 

lumiére et on vous demande de trouver 

sa longueur d’onde. Utilisez l’équation 

3.1, qui relie la fréquence ala longueur | A = 

d’onde. La longueur d’onde en metres 

peut étre convertie en nanométres a = 649.x 10, am 
l'aide du facteur de conversion entre 

les deux (1 nm = 10°? m). 

ts 
(@ 

Xr 

iw 33:00 x 10° m/s 

460 10s! \ 

lnm 
= (6,49 X 1077 m) X oe = 649 nm 

EXERCICE PRATIQUE 3.1 

Un laser utilisé pour éblouir le public d’un concert rock émet de la lumiére verte 

dont la longueur d’onde est de 515 nm. Calculez la fréquence de la lumieére. 

Nature corpusculaire de la lumiére 
Dans son traité Opticks de 1704, Newton avait élaboré une théorie purement corpus- 

culaire de la lumiére. Cependant, cette théorie fut écartée par la suite, car elle ne pouvait 

expliquer les phénomenes d’interférence observés lorsque l’on combine plusieurs sources 

lumineuses (nous étudierons ce phénoméne un peu plus loin). 

Avant le début des années 1900, et notamment aprés la découverte de la diffraction 

de la lumiere, on pensait que la lumiére était un phénoméne purement ondulatoire. Son 
comportement était décrit adéquatement par la théorie électromagnétique classique qui 
traitait les champs électrique et magnétique constituant la lumiére comme des ondes se 
propageant dans l’espace. Cependant, un certain nombre de découvertes ont remis en 
question la conception classique. Parmi celles-ci, effet photoélectrique fut pour la 
lumiére l'une des principales. 

Leffet photoélectrique désigne I’éjection d’électrons de nombreux métaux lorsqu ils 
sont frappés par la lumiére, comme le montre la figure 3.10. Quand elle éclaire un métal, la 
lumiére déloge un électron, tout comme une vague de l’océan délogerait une roche quand 
elle se brise sur une falaise. La théorie électromagnétique classique attribuait cet effet au 
transfert d’énergie de la lumiére a l’électron dans le métal, ce qui éjecte l’électron. Le 
changement de l’amplitude (intensité) de la lumiére devrait donc affecter l’émission des 
électrons (tout comme le changement de l’intensité d’une vague affecterait le délogement 
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Effet photoélectrique 

Lumiére 

Cathode 

Lumiére 

Source 

de tension 

Electrons 
émis 

(a) (b) 

A FIGURE 3.10 Effet photoélectrique (a) Lorsqu’une lumiére suffisamment énergétique éclaire une surface 

métallique, des électrons sont émis. (b) Les électrons émis peuvent étre mesurés sous forme de courant électrique. 

des roches de la falaise). Autrement dit, selon cette conception, en utilisant une lumiére 

de plus grande intensité (lumiére plus brillante), il serait possible d’augmenter le taux 

d’éjection des électrons de la surface du métal entrainé par l’effet photoélectrique. 

Cependant, des expériences sur l’effet photoélectrique ont montré que la lumiére 

utilisée pour éjecter des électrons du métal présente une fréquence seuil, au-dessous 

de laquelle aucun électron nest éjecté, peu importe la durée ou l’intensité de l’éclai- 

rage auxquelles est soumis le métal. Autrement dit, la lumiére de basse fréquence 

(grande longueur d’onde) n’éjecte pas d’électrons du métal, quelles que soient son 

intensité et sa durée. Mais la lumiére de haute fréquence (petite longueur d’onde) 

éjecte des électrons, méme si son intensité est faible. Imaginez des vagues (la lumiére) 

qui s écrasent sur une falaise (le métal). Selon les observations d’Einstein, la hau- 

teur (l’intensité) des vagues n’influe pas sur leur capacité a briser la roche. C’est 

plutét leur longueur (longueur d’onde) qui détermine si elles pourront ronger la 

falaise, les vagues plus courtes étant plus efficaces que les vagues plus longues. Le 

graphique de la figure 3.11 représente le taux d’éjection des électrons du métal en fonc- 

tion de la fréquence de la lumiére utilisée. Remarquez que le fait d’augmenter l’inten- 

sité de la lumiére ne change pas la fréquence seuil. Qu’est-ce qui peut bien expliquer 

ce comportement bizarre ? 

Intensité 
’ de la lumiére 

plus élevée 

Intensité 

| de la lumiére 
plus faible 

Fréquence 
seuil 

Taux d’éjection des électrons 

Fréquence de la lumiére 

a> Enceinte 

sous vide 

Surface 

métallique 

Amperemetre 

<q FIGURE 3.11 Taux d’éjection des 
électrons en fonction de la fréquence de 

la lumiere dans l’effet photoélectrique 
Les électrons ne sont éjectés que lorsque 

‘énergie d'un photon est supérieure 4 

‘énergie avec laquelle |’électron est retenu 

par le métal. La fréquence a laquelle cela 

se produit est apy 
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U'énergie d'un photon est directement 

proportionnelle a sa fréquence. 

L'énergie d'un photon est inversement 

proportionnelle a sa longueur d’onde. 

En 1905, Albert Einstein a proposé une explication audacieuse de ce phénomene : 

l'énergie lumineuse doit étre émise par paquets. Autrement dit, la lumiere ne se comporte 

pas comme les vagues de l’océan, mais plut6t comme des particules. Imaginez des balles 

frappant une vitre. Tant que les balles ne possedent pas une énergie cinétique (vitesse) suffi- 

sante, elles ne peuvent briser la vitre, et ce, quel que soit le nombre de balles projetées. La 

lumiére se comporte de la méme fagon. Tant que le paquet de lumiére n’atteint pas une fré- 

quence seuil (une énergie cinétique suffisante), il ne peut frapper le métal avec suffisamment 

de force pour provoquer I’éjection d’un électron. La quantité de paquets de lumiere ( linten- 

sité de la lumiére) n’a donc aucun effet tant que cette fréquence seuil n’a pas été atteinte. 

Einstein n’a pas été le premier a avancer l’idée d’une quantification de l’énergie. 

Max Planck l’avait émise avant lui, en 1900, pour rendre compte de certaines caractéris- 

tiques du rayonnement des corps chauds dont on avait entrepris l'étude a la fin du 19° siecle. 

Les physiciens étudiaient alors le spectre des corps noirs, des objets qui, théoriquement, 

absorbent toutes les longueurs d’onde incidentes. On avait donc qualifié de «noirs » ces 

corps qui ne réfléchissent aucune lumiére 4 basse température. Cependant, quand on les 

chauffe, ils peuvent émettre de la lumiére et la longueur d’onde émise est alors inverse- 

ment proportionnelle a la température du corps noir. 

Selon la mécanique classique, de tels corps devraient émettre des spectres continus 

et produire des longueurs d’onde d’énergie illimitée, puisque la température peut prendre 

des valeurs illimitées. D’aprés cette théorie, un simple feu dans une cheminée devrait 

émettre du rayonnement gamma mortel selon les températures atteintes ! Pour résoudre 

ce non-sens, Max Planck avance alors l’idée que les corps noirs n’émettent pas leur éner- 

gie de maniére continue mais plutét sous forme de paquets et que la taille de ces paquets 

influe sur la longueur d’onde de la lumiére émise: plus la longueur d’onde est petite (plus 

la lumiére est énergétique), plus le paquet d’énergie nécessaire pour l’émettre est grand. 

C’est la théorie des « quanta». Selon la théorie de Planck, la longueur d’onde (A) émise par 

le corps noir dépend toujours de la température (7), mais ne peut prendre comme valeur 

que certains multiples d’une constante h: 

* 8athec 

a Nee a 1) 

Pour que sa théorie fonctionne, Planck est obligé d’admettre que les échanges d’énergie 

entre la matiére et la lumiére sont discrets. Autrement dit, toutes les valeurs d’énergie ne 

sont pas permises, donc toutes les longueurs d’onde ne peuvent étre émises. Toutefois, 

Planck ne donne pas d’explication a cette quantification de l’énergie. Pour lui, il ne s’agit 

que d’un détour mathématique pour prédire le comportement du corps noir, il y a une 

«erreur» qu'il faudra résoudre. C’est Einstein qui apporte une explication en suggérant la 

quantification de l’énergie de la lumiére elle-méme. 

I] propose un modéle onde-corpuscule de la lumiére dans lequel un paquet de 

lumiere est qualifié de photon ou de quantum de lumiére. La quantité d’énergie (AE) 
dans un paquet de lumiére dépend de sa fréquence (v) selon I’équation suivante dérivée de 
l’équation de Planck: 

AE = hv [3.2] 

ou h, la fameuse constante de Planck, a la valeur h = 6,626 X 10 ** J-s. Etant donné que 
v = c/X, il est également possible d’exprimer l’énergie d’un photon en termes de longueur 
d’onde de la facon suivante : 

AE = — [3.2] 

Contrairement a la théorie électromagnétique classique, dans laquelle la lumiére était 
considérée strictement comme une onde dont l’intensité varie continuellement, Einstein a 
proposé que la lumiére est en quelque sorte « granuleuse »: un faisceau de lumiére n’est 
pas une onde qui se propage dans l’espace, mais une pluie de particules, chacune possé- 
dant une énergie /v caractéristique. 



Combien de photons contient-il ? 

Une impulsion laser 4 azote gazeux dont la longueur d’onde est de 337 nm contient 3,83 mJ d’énergie. 
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de limpulsion lumineuse et vous devez trouver le nombre 

de photons qu’elle contient. 

TRIER On vous donne la longueur d’onde et I’énergie totale DONNEES NE mien 375) ON) 

I = SII inion 

INFORMATION RECHERCHEE 

Nombre de photons 

ETABLIR UNE STRATEGIE Dans la premiére partie du plan 
conceptuel, calculez l’énergie d’un photon individuel a partir 

de sa longueur d’onde. 

Dans la seconde partie, divisez énergie totale de l’impulsion 

par l’énergie d’un photon pour déterminer le nombre de 

photons dans P’impulsion. 

RESOUDRE Pour effectuer la premiére partie du plan 
conceptuel, convertissez la longueur d’onde en métres 

et substituez-la dans |’équation pour calculer l’énergie 

d’un photon de 337 nm. 

Pour effectuer la seconde partie du plan conceptuel, conver- 

tissez les millijoules de l’énergie de l’impulsion en joules. 

Puis divisez l’énergie de ’impulsion par l’énergie d’un 

photon pour obtenir le nombre de photons. 

EXERCICE PRATIQUE 3.2 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 3.2 

Une ampoule électrique de 100 W irradie de l’énergie a un taux de 100 J/s. (Le watt [W], une unité 

de puissance, ou I’énergie par le temps, est défini comme €quivalant a | J/s.) Si toute la lumiére émise 

a une longueur d’onde de 525 nm, combien de photons sont émis par seconde ? 

Lé€nergie requise pour déloger des €électrons du sodium métallique par l’effet photoélectrique est 

de 275 kJ/mol. Quelle longueur d’onde de lumiére (en nanométres) a suffisamment d’énergie 

| Par photon pour déloger un électron de la surface du sodium? 

PLAN CONCEPTUEL 

A ) —| AEphoton ) =) —- Ez — 
Ape <2 

a 

INE pasion 
———— = nombre de photons 
AE photon 

RELATIONS UTILISEES 

h 
AE = = (Equation 3.2) 

SOLUTION 

i 
A = 337 nm X we -7 = 337 ~ 10° m 

m 
(6,626 X 10 4-5)( 3.00 x 108 =) 

AE eeeIC An 
photon x 337 x 107 a 

= 5,90 x 10°'°J 

10m a 
3,83 mJ xX pe = 13.83 ~ 107) 

AE pulsion 3,83 1023 
Nombre de photons = = ; 

Eshoton 5,90 x (OgeeY 

= 6,49 < 10! photons 

Lidée d’Einstein selon laquelle la lumiére est quantifiée explique de fagon élégante 

leffet photoélectrique. Lémission des électrons par le métal dépend du fait qu’un photon 

posséde ou non I’énergie suffisante (donnée par hv) pour déloger un seul électron. Pour 

un électron lié au métal avec une énergie de liaison ¢, la fréquence seuil est atteinte 

lorsque I’énergie du photon est égale a eb. La lumiére de basse fréquence n’éjectera pas 

d’électrons parce qu’aucun photon n’a l’énergie minimale nécessaire pour déloger |’élec- 

tron. Augmenter l’intensité de la lumiere de basse fréquence augmente simplement le 

nombre de photons d’énergie faible, mais aucun d’eux ne posséde une plus grande énergie. 
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| Le symbole ¢ est la lettre grecque « phi». 

Fréquence 

v (Hz) 104 

Faible 
énergie 

Longueur 

donde 10° 
A (m) 

750 

Rouge 

Par contre, quand la fréquence de la lumiére augmente, méme a faible intensité, chaque 

photon posséde une plus grande énergie, ce qui lui permet de déloger un électron: 

hv=@ 

Bien que la quantification de la lumiére ait permis d’expliquer leffet photoélectrique, 

la conception ondulatoire de la lumiére a continué d’avoir également un pouvoir d’expli- 

cation, en particulier pour décrire le phénomene d’interférence (voir la section 3.3). On en 

est donc arrivé progressivement (mais non sans une certaine résistance) au principe de ce 

qu’on appelle aujourd’hui la dualité onde-particule de la lumiere. Parfois, la lumiére 

semble se comporter comme une onde, et a d’autres occasions, comme une particule, 

selon l’expérience particuliére effectuée. 

Lien conceptuel 3.1 Effet photoélectrique 

Une surface métallique est éclairée par de la lumiére comportant trois longueurs d’onde 

différentes, soit 325 nm, 455 nm et 632 nm. Voici les observations A, B et C correspon- 

dant a chacune de ces trois longueurs d’onde: 

Observation A: Aucune émission de photoélectrons. 

Observation B: Emission de photoélectrons dont I’énergie cinétique est de 155 kJ/mol. 

Observation C: Emission de photoélectrons dont I’énergie cinétique est de 51 kJ/mol. 

Associez chacune des observations (A, B et C) a leur longueur d’onde respective 

(325 nm, 455 nm ou 632 nm). 

Spectre électromagnétique 
La lumiére visible ne constitue qu’une petite partie du spectre électromagnétique com- 

plet, lequel comporte toutes les longueurs d’onde connues du rayonnement électromagné- 

tique. La figure 3.12 montre les principaux domaines du spectre électromagnétique, allant 

de 10° m (rayons gamma) a 10° m (ondes radio). 

Spectre électromagnétique 

10° 108 1010 12 10 OS 10 192° 1022 102% 

Lumiere visible 

Radio Micro-ondes Infrarouge\ Ultraviolets Rayons X Rayons gamma 
aS Energie 

élevée 
AM TV FM Cellulaire 
ee 

See me 10-3 10-15 

re 

700 650 600 550 500 450 400 

Longueur donde A (nm) Violet 

A FIGURE 3.12 Spectre électromagnétique Le cété droit du spectre correspond aux rayonnements de 
haute énergie, de haute fréquence et de petite longueur d’onde. Le cété gauche regroupe les rayonnements 
de faible énergie, de basse fréquence et de grande longueur d‘onde. La lumiére visible constitue un segment 
étroit au centre du spectre. 
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Comme nous l’avons mentionné précédemment, la lumiére de petite longueur d’onde 
a une énergie plus élevée que la lumiére de plus grande longueur d’onde. Par conséquent, 
les formes les plus énergétiques du rayonnement électromagnétique ont les longueurs 
d’onde les plus courtes. Le rayonnement gamma (y) est la forme de rayonnement élec- 
tromagnétique dont la longueur d’onde est la plus courte. Les rayons gamma sont produits 
par le Soleil et par d’autres étoiles et, sur Terre, par certains noyaux atomiques instables. 
Lexposition des étres vivants a ces rayons est dangereuse parce que leur énergie élevée 
endommage les molécules biologiques. 

Sur le spectre électromagnétique, voisins des rayons gamma, mais avec des lon- 

gueurs d’onde plus grandes, se trouvent les rayons X, qui nous sont familiers en raison de 

leur usage en imagerie médicale. Ils sont en effet capables de traverser de nombreuses 

substances qui bloquent la lumiére visible et permettent d’observer les os et les organes 

internes. Comme les rayons gamma, les rayons X ont suffisamment d’énergie pour 

endommager les molécules biologiques. Bien que plusieurs expositions annuelles aux 

rayons X soient relativement inoffensives, une exposition excessive augmente les risques 
A La lumiére ultraviolette du Soleil est 

de cancer. responsable du bronzage et des coups 

Le rayonnement ultraviolet (UV), intercalé entre les rayons X et la lumiére visible —_de soleil. 
dans le spectre électromagnétique, nous est le plus familier, car les ultraviolets sont la 

composante de la lumiére solaire responsable du bronzage et des coups de soleil. 

Longueur d’onde, énergie et frequence 

Classez ces trois types de rayonnement électromagnétique — lumieére visible, rayons X 

et micro-ondes — en ordre croissant : 

(a) Selon la longueur d’onde. (b) Selon la fréquence. (¢) Selon l’énergie par photon. 

SOLUTION 

(a) Examinez la figure 3.12 et notez que les Selon la longueur d’onde 

rayons X ont la longueur d’onde la plus rayons X < visible < micro-ondes 

courte, suivis de la lumieére visible, puis 

des micro-ondes. dul 

> va 

(b) Etant donné que la fréquence et la longueur | Selon la fréquence 

d’onde sont inversement proportionnelles micro-ondes < visible < rayons X 

(plus la longueur d’onde est grande, plus 

la fréquence est basse), le classement selon 

la fréquence donne un ordre inverse a celui 

du classement selon la longueur d’onde. 

(c) Lénergie par photon diminue quand la Selon l’énergie par photon 

longueur d’onde augmente, mais elle croit micro-ondes < visible < rayons X 

avec la fréquence quand celle-ci augmente ; 

par conséquent, le classement selon I’énergie 

par photon est le méme que celui pour 

la fréquence. 

EXERCICE PRATIQUE 3.3 

Classez ces couleurs de la lumiére visible — vert, rouge et bleu — en ordre croissant: 

(a) Selon la longueur d’onde. (b) Selon la fréquence. (c) Selon I’énergie par ia | 

Bien que moins énergétique que les rayons gamma ou les rayons X, la lumiére ultra- 

violette transporte tout de méme assez d’énergie pour endommager les molécules biolo- 

giques. C’est pourquoi une exposition excessive a la lumiere ultraviolette augmente le 

risque de cancer de la peau et de cataractes et altere la structure de la peau, provoquant 

ainsi la formation prématurée des rides. 

Le domaine suivant du spectre est celui de la lumieére visible, qui s’étend du 

violet (longueur d’onde plus petite, énergie plus élevée) au rouge (longueur d’onde plus 

grande, énergie plus faible). La lumiere visible ne transporte pas assez d’énergie pour 
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A Les objets chauds émettent de la 

lumiére infrarouge. L’ceil humain ne peut 

la percevolr, mais elle peut étre captée 

sur film ou a l'aide de détecteurs pour 

produire une photo infrarouge. 

A La lumiére rouge familiére d'une enseigne 

au néon est émise par des atomes de néon. 

Ceux-ci reémettent sous forme de rayonne- 

ment visible |’énergie électrique qu’ils ont 

préalablement absorbée. 

Rappelez-vous que la couleur 

de la lumiére visible est déterminée 

par sa longueur d‘onde. 

A FIGURE 3.13 Mercure, hélium 

et hydrogene Chaque élément émet 

une couleur caractéristique. 

endommager les molécules biologiques, pourvu que l’intensite lumineuse ne soit pas trop 

élevée. Dans nos yeux, la lumiére provoque le changement de forme de certaines molé- 

cules situées dans la rétine, ce qui déclenche la transmission vers le cerveau des signaux 

responsables de la vision. 

Apres la lumiére visible se trouve le rayonnement infrarouge (IR). Celui-ci se 

manifeste par la chaleur que l’on sent, par exemple, quand on place la main pres d’un 

objet chaud. Tous les objets chauds, dont le corps humain, émettent de la lumiére infra- 

rouge. Lceil humain est incapable de percevoir ce type de lumieére, mais il existe des 

capteurs infrarouges capables de détecter ces rayonnements et qui servent dans diverses 

applications permettant la vision nocturne, autrement dit de « voir» dans Vobscurité. 

A des longueurs d’onde encore plus grandes, le spectre laisse place aux micro-ondes, 

mises a profit dans certaines applications comme le radar et les fours 4 micro-ondes. Les 

longueurs d’onde des micro-ondes sont plus grandes que la lumiére visible et ’infrarouge. 

Ce rayonnement est donc de plus faible énergie, mais il est néanmoins absorbé efficace- 

ment par l’eau et peut donc échauffer les substances qui en contiennent. 

Les plus grandes longueurs d’onde sont celles des ondes radio, qui servent a la trans- 

mission des signaux de la radio AM et FM, des téléphones cellulaires, de la télévision et 

d’autres modes de communication. 

Modele de Bohr 
La découverte de la nature corpusculaire de la lumiére a permis de réduire progressive- 

ment l’opposition qui régnait au sein de la physique du 19° siécle entre le rayonnement 

électromagnétique, alors pergu comme un phénoméne ondulatoire, et les petites parti- 

cules composant les atomes (protons, neutrons et électrons), qui devaient se conformer 

aux lois du mouvement établies par Newton’. Comme l’effet photoélectrique semble 

refléter la nature corpusculaire de la lumiére, les chercheurs se sont mis a analyser l’émis- 

sion de celle-ci par les atomes. La plus importante de ces observations est venue de la 

spectroscopie atomique, qui étudie le rayonnement électromagnétique absorbé et émis 

par les éléments. 

Lorsqu’on ionise un gaz (par exemple en l’exposant a un fort courant électrique), il 

réémet cette énergie sous forme de lumiere. C’est ce qui se passe, par exemple, dans une 

enseigne au néon. Ce dispositif se compose d’un ou de plusieurs tubes remplis de néon 

gazeux. Quand un courant électrique traverse le tube, l’énergie est réémise sous la forme 

de la lumiere rouge familiére d’une enseigne au néon. Si le tube ne contient pas de néon, 

mais un autre gaz, la lumiére émise est d’une couleur différente. Chaque élément émet de 

la lumiére d’une couleur caractéristique. Le mercure, par exemple, émet de la lumiére 

bleue, I’hélium, de la lumiére violette et Phydrogéne, de la lumiére rougeatre (figure 3.13). 

Une analyse plus approfondie du phénoméne révele que la lumiére émise par les gaz 

contient plusieurs longueurs d’onde distinctes. Quand un élément est excité et émet de la 

lumiere, il est possible de séparer cette lumiére au moyen d’un prisme en ses Jongueurs 

d’onde constituantes, comme le montre la figure 3.14, tout comme la lumiére blanche d’une 

ampoule électrique. Il en résulte une série de lignes brillantes de couleurs (ou une pro- 

gression continue dans le cas de l’ampoule) appelée spectre d’émission. Le spectre 
d’émission d’un gaz pur donné est toujours le méme — il est composé des mémes lignes 
brillantes aux mémes longueurs d’onde caractéristiques — et constitue un moyen d’identi- 
fication de l’élément. Par exemple, la lumiére parvenant d’une étoile éloignée contient des 
spectres d’émission. L’analyse de ces spectres nous permet d’identifier les éléments 
constitutifs de cette étoile. 

Remarquez la différence entre le spectre de la lumiére blanche de l’ampoule et les 
spectres d’émission ou d’absorption de l’hydrogéne, de l’hélium et du baryum. Le spectre 
de la lumiere blanche est continu; il n’y a pas d’interruptions brusques dans l’intensité de 

* Dans la mécanique dite « classique », Newton stipule qu’une particule conserve un mouvement rectiligne 
tant et aussi longtemps qu’une force extérieure ne vient pas agir sur celui-ci. Si une force modifie le 
mouvement, ce changement est proportionnel a l’intensité de cette force. 



> FIGURE 3.14 (a) Spectres 
d’émission La lumiére émise par 

une lampe a hydrogéne, a hélium ou 

a baryum est constituée de longueurs 

d'onde particuliéres. Il est possible 

de les séparer en faisant passer cette 

lumiére a travers un prisme. On observe 

alors une série de raies brillantes 

qui déterminent un spectre d’émission 

caractéristique de |’élément qui l’a 

produit. (b) Spectres d’absorption 
Quand on fait passer a travers un prisme 

la lumiére blanche émise par une source 

lumineuse traversant un échantillon 

d'hydrogéne gazeux, d’hélium ou de 

baryum, il se forme un spectre continu 

comportant des rales noires qui déter- 

minent un spectre d’absorption caracté- 

ristique de l’élément qui l’a produit. 

Ces raies d’absorption correspondent 

aux mémes longueurs d’onde que les 

rales d’émission produites lorsqu’on 

ionise | échantillon gazeux. 

Source de 

lumiére blanche 

Nuage de gaz 
froid et transparent 

(ampoule électrique) absorbant certaines 

couleurs 
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Spectres d’émission et d’absorption 

Un prisme sépare les longueurs 
donde constituantes. 

Film 
photographique 

Spectre de 

Lampe a Phydrogene 

hydrogéne 

Spectre démission de l’hélium 

Spectre démission du baryum 

Spectre de la lumiére blanche dune ampoule 

(a) 

| Un prisme sépare les longueurs 
donde constituantes. 

Fente 

Spectre 
de ’hydrogene 

Prisme 

Spectre d’absorption de ’hélium 

Spectre d’absorption du baryum 

Spectre de la lumiére blanche d'une ampoule électrique 

(b) 
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On dit d'un élément qu’il est excité 

lorsqu’'il absorbe une certaine quantité 

d'énergie. Cette energie peut étre 

de différentes natures: électrique, 

thermique ou lumineuse. 

L’équation de Rydberg est 

1/A = R(1/n? - 1/r’), ot Rest la 
constante de Rydberg (1,097 x 10’ m_') 
et met n sont des nombres entiers. 

la lumiére en fonction de la longueur d’onde; il est constitué de lumiére de toutes les 

longueurs d’onde. En revanche, les spectres d’émission de ’hydrogéne, de I’hélium et du 

baryum ne sont pas continus; ils montrent une série de raies brillantes ou noires a des 

longueurs d’onde déterminées et séparées par des zones sombres. Seulement certaines 

longueurs d’onde discrétes sont présentes. La physique classique est incapable d’expliquer 

pourquoi ces spectres comportent des raies discrétes. En fait, selon la physique classique, 

un atome composé d’un électron gravitant autour d’un noyau devrait émettre un spectre 

continu de lumiére blanche. Encore plus déroutant, l’électron, une charge en mouvement, 

devrait perdre de I’énergie sous forme de rayonnement électromagnétique et tomber en 

spirale en direction noyau. 

Johannes Rydberg (1854-1919), un mathématicien suédois, a analysé de nombreux 

spectres atomiques et a proposé une équation (illustrée dans la marge) pour prédire les 

longueurs d’onde du spectre d’émission de l’hydrogéne. Cependant, son équation ne per- 

mettait pas de comprendre pourquoi les spectres atomiques sont discrets, pourquoi les 

atomes sont stables ou pourquoi son équation fonctionnait. 

Le physicien danois Niels Bohr (1885-1962) a tenté d’élaborer un modeéle de l’atome 

qui expliquait ces spectres atomiques. Sa théorie reprend le modéle nucléaire de 

Rutherford: les électrons se déplacent autour d’un noyau sur des orbites circulaires 

(semblables a celles des planétes tournant autour du Soleil). Cependant, contrairement 

aux orbites planétaires et a celles de Rutherford — qui peuvent théoriquement exister a 

n’importe quelle distance — Bohr propose que ces orbites n’existent qu’a certaines dis- 

tances fixes du noyau et que l’énergie de chaque orbite est fixe, ou quantifiée. Bohr a 

appelé ces orbites états stationnaires et suggére que, bien qu’obéissant aux lois de la 

mécanique classique, elles possedent également une « stabilité particuliére, inexplicable 

mécaniquement». On sait aujourd’hui que les états stationnaires sont réellement des 

manifestations de la nature ondulatoire de l’électron, que nous exposerons sous peu. En 

outre, Bohr a proposé, en contradiction avec la théorie électromagnétique classique, 

qu’un électron en orbite autour du noyau dans un état stationnaire ne pouvait émettre de 

rayonnement. C’est seulement lorsque cet électron effectue une transition, autrement dit 

quand il saute d’un état stationnaire a un autre, qu’il y a émission ou absorption d’un 

rayonnement (figure 3.15). 

Modele de Bohr et spectres d’émission 

434 nm 486 nm 657 nm 

Violet Vert-bleu Rouge 

A FIGURE 3.15 Modeéle de Bohr et spectres d'émission Dans le modéle de Bohr, chaque raie spectrale est 
produite quand un électron passe d'une orbite, ou état stationnaire, a une autre d’énergie plus faible. 

Selon ce modéle, lorsqu’un atome absorbe de I’énergie, un électron situé dans une 
orbite d’énergie inférieure est excité ou promu & une orbite d’un niveau d’énergie plus 
Clevée (figure 3.16). Cependant, dans la nouvelle configuration, I’électron est instable et 
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retombe rapidement ou relaxe a une orbite d’énergie inférieure. Ace moment, il libére un 

photon de lumiere contenant une quantité d’énergie précisément égale a la différence 

d’énergie entre les deux niveaux. Dans l’atome d’hydrogéne, I’énergie d’un électron situé 
sur un niveau (orbite) n est donnée par 

1 
En = -R( = = -2,18 x 10°" (4) Cure oO [3.3] 

ne n 

Si la différence d’énergie entre deux niveauXx njpitiai Ct Nfinal ESt donnée par AE = Efinate — 

Ejnitiale Ct que l’on réarrange l’équation 3.3, on obtient la formule suivante, qui permet de 

calculer les énergies reliées aux transitions quand un électron change de niveau d’énergie 

ou encore d’orbite dans le modéle de Bohr: 

AE = Fe re mee atte 

1 1 
AN yee) Oey (+ 3 +) = 2,18 X 10% {4 ae +) [3.4] 

ni Nf ni Nf 

Excitation et rayonnement 

Lélectron émet de 
la lumiére lorsqu’il | 
retombe a un niveau 
inférieur d’énergie. 

Energie 
Lélectron absorbe de l’énergie et 

est excité a un niveau d’énergie instable. 

p= Il 

Par exemple, supposons qu’un électron dans un atome d’hydrogéne retombe d’une 

orbite n = 3 a une orbite n = 2. Rappelez-vous que l’énergie de l’électron dans un atome 

d’hydrogéne dépend seulement de n et qu’elle est donnée par E, = —2,18 X 107!8 J(1/n?), 

ou n = 1, 2, 3, etc. Par conséquent, AE, la différence d’énergie correspondant a la transi- 

tion den = 3 an = 2, est déterminée comme suit: 

1 ie 
AE a5) = =3,03 << 10 J 

atome 
= 2.18.10" i 

Lénergie porte un signe négatif parce que ’atome émet l’Energie quand il retombe de n = 3 

an = 2. Etant donné que I’énergie doit étre conservée, la quantité exacte d’énergie émise 

par l’atome est transportée par le photon: 

AE one SAE neton 

La variation d’énergie détermine alors la fréquence et la longueur d’onde du photon. Etant 

donné que la longueur d’onde du photon est reliée a son énergie par AE = hc/X, on calcule 

la longueur d’onde du photon de la fagon suivante: 

he 
No 

d 

(6,63 x 10 J-5)(3,00 x 108 = 
S 

A — 

(0310-3) 

6,56 X 10-7 m (ou 656 nm) II 
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La constante Ry est une constante 

tenant compte de la masse de |’électron 

(m), de la constante de Planck (h), dela 
charge de la particule (e) et du niveau 

d’énergie de l’orbite (n): 

Fee | 
U'équation de Bohr s’applique aussi 
aux atomes monoélectroniques comme 

le He*. La forme de |’équation devient 
alors 

Ze 
E, = ~Ay( = 2 18 10e if 

nr’ 

Ry = 

ol Zcorrespond au numéro atomique 

de l’atome. 

<@ FIGURE 3.16 Excitation et rayonne- 

ment Lorsqu’un atome absorbe de |’énergie, 

un électron passe d'un niveau d’énergie 

plus faible a un niveau d’énergie plus élevé. 

Dans cet « état excité», l’électron est instable 

et retombe a un niveau inférieur d’énergie, 

libérant de l’énergie sous la forme d'un 

rayonnement électromagnétique (lumieére). 

nr? 7) 
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Notez que dans I’équation de Planck, AE représente la quantité d’énergie contenue dans 

le photon, sa valeur est donc toujours positive. La lumiére émise par un atome d’hydro- 

gene excité quand il relaxe d’une orbite n = 3 a une orbite n = 2 a donc une longueur 

d’onde de 656 nm (rouge). De la méme fagon, on peut calculer la longueur d’onde de la 

lumiére émise lors de la transition de n = 4an = 2 et trouver 486 nm (vert). Remarquez 

que les transitions entre des niveaux séparés par un €cart d’énergie plus grand pro- 

duisent de la lumiére d’énergie plus élevée, et par conséquent de longueur d’onde plus 

courte, que les transitions survenant entre des niveaux plus rapprochés. La figure 3.17 

montre plusieurs transitions dans l’atome d’hydrogéne et leurs longueurs d’onde 

correspondantes. 

Transitions d’énergie et rayonnement de I’hydrogene 

Niveau 
fa EL a ye ad a a 

n — 3) i heme [eng ene meen eemers eon | mmm memes ese 1 aS ae) pee) nee SN => at Eee Tee 

n=4 —--+---4--p------4+5------ cr --- 
486 nm 1 

n ot 3 — a ee en ee ee ee ee Ca a td A 

Longueurs d’onde 
434 nm 656nm de |'infrarouge 

n=2 —--+---J4-+4+5---------------- 

Longueurs d’onde 
du visible 

Ionisation 

A a aha es onl NG OS SSS SS 

Longueurs d’onde 
de I'ultraviolet 

A FIGURE 3.17 Transitions d’énergie et rayonnement de I'hydrogéne Ce diagramme des niveaux 
d’énergie de |’atome I’hydrogéne montre quelques transitions possibles des électrons entre les niveaux 

ainsi que les longueurs d’onde correspondantes de la lumiére émise. 

cS Lien conceptuel 3.2 Spectres d’émission 

Quelle transition donne naissance a une émission de lumiére dont la longueur d’onde est 
la plus courte ? 

(a) n=5S>5n=4. 

(Da — 2: 

(ce) n=3>5n=2. 
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Longueur d’onde de la lumiére lors d’une transition dans Il’atome d’hydrogéne 

Déterminez la longueur d’onde de la lumiére émise quand un électron dans un atome d’hydrogéne 
effectue une transition d’une orbitale n = 6 A une orbitale n = 5. 
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TRIER On vous donne les niveaux d’énergie d’une 

transition atomique et vous devez trouver la longueur 

d’onde de la lumiére émise. 

DONNEEn =6>n=S 
INFORMATION RECHERCHEE A 

ETABLIR UNE STRATEGIE Dans la premiere partie 

du plan conceptuel, calculez la variation de I’énergie 

de l’électron entre les orbitales n = 6 etn = 5 Alaide 
de l’€quation 3.4. 

Dans la seconde partie, trouvez AE hoton en prenant 

la valeur négative de AF ome, puis calculez la longueur 

d’onde correspondante a un photon de cette énergie a 

aide de l’€quation 3.2. (La différence de signes entre 

AE photon Ct AE gtome S’applique seulement a l’émission. 

Lénergie d’un photon doit toujours étre positive.) 

RESOUDRE Suivez le plan conceptuel. Commencez par 

calculer AE. 

Calculez Epnoton en changeant le signe de AE jtome- 

Résolvez l’équation reliant l’énergie d’un photon a sa 

longueur d’onde pour A. Substituez l’énergie du photon 

et calculez A. 

———— 

PLAN CONCEPTUEL 

E photon 
"abu \evespnasusscaeseecs 

AE tome = —Ephoton 

RELATIONS UTILISEES 

2 2 
nj Np 

= 18 <10° ul 
S| 

b 

SOLUTION 

Ni 1S a One [4 - +| ==266 10) I 
6 5 

AE photon = NE Nome = +2,66 x Once J 

he 
INP SES 

i\ 

(6.63 x 10°34 1-}(3.00 x 108 = 
S 

Ni = 

(2.66 SENOny 1) 

= 7,46 X 10~° m (ou 7 460 nm) 

VERIFIER Les unités de la réponse (métres) sont correctes pour la longueur d’onde. La grandeur semble 

raisonnable parce que 10° m se situe dans la région de l’infrarouge du spectre électromagnétique. On 

sait que les transitions de n = 3 ou de n = 4 vers n = 2 sont situées dans la région de la lumiere visible ; 

il est donc sensé qu’une transition entre des niveaux de valeur de n plus élevée (qui sont énergétiquement 

plus prés l’une de l'autre) produise une lumiére de longueur d’onde plus €levée. 

EXERCICE PRATIQUE 3.4 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 3.4 

Déterminez la longueur d’onde de la lumiére absorbée quand un électron dans un atome d’hydrogéne 

effectue une transition d’une orbitale n = 2 a une orbitale n = 7. 

Un électron de niveau n = 6 dans l’atome d’hydrogéne retombe a un niveau d’€énergie inférieur, émettant 

une lumiére de A = 93,8 nm. Trouvez le niveau principal sur lequel l’électron est retombé. 

Les transitions entre des états stationnaires dans un atome d’hydrogéne sont tout a 

fait différentes des transitions qu’on pourrait imaginer dans le monde macroscopique. 

Lélectron n’est jamais observé entre les états, seulement dans un état ou dans le suivant, 
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Effet Zeeman 

A Lorsque l'on place un gaz ionisé dans 
un champ magnétique, les raies émises se 

dédoublent. Arnold Sommerfield (1868- 1951) 

a tenté en vain d’expliquer ce phénoméne 

en proposant que les orbites de Bohr 

étaient en fait des orbites multiples 

regroupées en couches d’énergie. 

1 A = 100,000 fm 
Posto ye eee aa 

A FIGURE 3.18 Modéle quantique 
de l’atome Représentation statistique 

d'un atome d’hélium. Le noyau, au centre, 

est coloré en rose et la région en dégradé 

de gris correspond au nuage électronique. 

Les régions plus foncées corresponden 

a des endroits ou il est plus probable d 

retrouver les électrons de l’atome d’hé 

t 

e 

lium. 

Dans l'agrandissement a droite, on dist 

les protons (en rouge) et les neutrons 

(en bleu) 

ngue 

car cette transition est instantanée. Le spectre d’émission d’un atome est constitué de raies 

discrétes parce que les états ne correspondent qu’a des énergies fixes déterminées. 

L’énergie d’un photon créé quand un électron effectue une transition d’un état stationnaire 

dun autre qui lui est inférieur équivaut a la différence d’énergie entre les deux états sta- 

tionnaires. Les transitions entre des états stationnaires plus proches l’un de l’autre pro- 

duisent donc une lumiére d’énergie plus faible (longueur d’onde plus grande) que les 

transitions entre des états stationnaires plus éloignés l'un de l’autre. De la méme fagon, un 

atome éclairé par une lumiére blanche n’absorbera que les longueurs d’onde (les quantités 

d’énergie) lui permettant d’effectuer les transitions permises par les niveaux d’énergie. 

Bien qu’il parvienne a expliquer la formation des raies du spectre électromagnétique de 

Vhydrogéne (incluant les bonnes longueurs d’onde), le modéle de Bohr a laissé de nom- 

breuses questions sans réponses. II ne permettait pas de comprendre la formation des 

spectres d’émission et d’absorption des atomes possédant plus d’un électron. I] ne permettait 

pas non plus de rendre compte du dédoublement des lignes d’émission observé lorsqu’un 

échantillon ionisé était placé dans un fort champ magnétique (effet Zeeman). De plus, selon 

la mécanique classique, I’électron étant une charge en mouvement, il devrait perdre de 

l’énergie sous forme de rayonnement et s’écraser sur le noyau. Toutefois, le modéle de Bohr 

posséde une grande importance historique et conceptuelle, car il a servi de modele intermé- 

diaire entre la conception classique de l’atome et sa version moderne. I] a cependant fini par 

€tre remplacé par une théorie plus compléte dérivée de la mécanique quantique qui a incor- 

poré totalement la nature ondulatoire de l’électron: le modéle quantique. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

15 a 37, 59 a 61, 63 4 65, 68 a 79, 82 et 83. 

E%] Mécanique quantique et atome: 
au-dela du modele de Bohr 

A la suite des travaux de Planck sur la quantification de I’énergie émise par les corps noirs 

(1900) et de ceux d’Einstein sur leffet photoélectrique (1905), on assiste a la naissance 

d’une toute nouvelle branche de la physique qui se donne pour mission de réconcilier la 

nature ondulatoire et la nature corpusculaire de la matiere. Le terme mécanique quantique 

apparait pour la premiére fois en 1924 dans les travaux de Max Born, un physicien alle- 

mand qui s’intéressait aux travaux de Planck sur la théorie des quanta et 4 ceux de 

Heisenberg sur la physique de l’atome. C’est de cette mécanique quantique que va émerger 

peu a peu une version moderne du modeéle atomique (figure 3.18). I] est la somme de nom- 

breux travaux et, contrairement au modéle classique, il s’explique mal selon une logique 

historique. Nous le présenterons donc selon ses trois principales caractéristiques : le 
concept d’orbitales atomiques et les notions de couches et de sous-couches électroniques. 

La nature ondulatoire de l’électron constitue le coeur de la théorie de la mécanique 
quantique qui a remplacé le modéle de Bohr. Ce principe fondamental fut proposé la pre- 
miére fois par Louis de Broglie (1892-1987) en 1924 et confirmé expérimentalement en 
1927. A cette époque, il semblait inimaginable que les électrons — pergus jusqu’alors comme 
des particules dotées d’une masse — puissent avoir aussi une nature ondulatoire. Pour bien 
saisir la nature ondulatoire de l’électron, il faut d’abord comprendre les phénoménes d’inter- 
ference et de diffraction qui avaient déja été observés dans les études portant sur la lumiére. 

Interférence et diffraction 
Les ondes, y compris les ondes électromagnétiques, interagissent l’une avec l’autre d’une 
fagon caractéristique en formant des interférences: elles peuvent s’annuler l’une l’autre 
ou s’additionner, selon leur alignement lors de l’interaction. Par exemple, si des ondes 
d’égale amplitude provenant de deux sources sont en phase au moment oi elles inter- 
agissent, c’est-a-dire qu’elles s’alignent avec des sommets qui se superposent, lamplitude 
résultante est doublée. Ce phénoméne est appelé interférence constructive. 
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en phase constructive 
Ondes avaVy » Interférence 

D’autre part, si les ondes sont complétement déphasées, c’est-a-dire si elles s’alignent de 

fagon que le sommet d’une source se superpose au creux de l’autre, les ondes s’annulent 
par interférence destructive. 

A Quand une vague qui arrive prés du 
rivage rencontre une vague qui repart en 
sens contraire, les deux vagues interférent 

momentanément de fagon constructive, ce 
qui produit une grande créte d’amplitude. 

hors phase destructive 

Ondes Sole > Interférence 

Lorsqu’une onde rencontre un obstacle ou une fente dont la taille est comparable a sa Pour comprendre la nature ondulatoire 

longueur d’onde, elle le contourne par diffraction. Aprés avoir frappé l’objet ou traversé de l'electron, il est essentiel de 

la fente, l’onde s’étend dans toutes les directions (figure 3.19). La diffraction de la lumiére comprendre l'interférence dans 

qui traverse deux fentes séparées par une distance comparable a la longueur d’onde de la les Oude 

lumiére provoque un patron d interférence, comme le montre la figure 3.20. Chaque fente 

agit comme une nouvelle source d’ondes et les deux nouvelles ondes interférent l'une avec 

Pautre. Le patron qui en résulte consiste en une série de lignes claires et foncées que l’on 

peut observer sur un écran placé a une courte distance derriére les fentes. (On peut aussi 

les enregistrer sur un film.) Au centre de l’écran, les deux ondes se déplacent d’une dis- 

tance égale et interférent de fagon constructive pour produire une ligne brillante. 

Cependant, a une petite distance du centre dans l’une ou l’autre direction, les deux ondes 

se déplacent sur des distances légérement différentes, de sorte qu’elles sont déphasées. Au 

point ou la différence des distances est une demi-fois la longueur d’onde, l’interférence est 

destructive et une ligne sombre apparait sur l’écran. Quand les ondes s’éloignent un peu 

plus du centre, il se produit de nouveau une interférence constructive parce que la diffé- 

rence entre les parcours équivaut a une longueur d’onde entiére. Le résultat final est le 

patron d’interférence illustré dans la figure. Notez que l’interférence résulte de la capacité 

d’une onde a diffracter dans les deux fentes ; c’est une propriété intrinséque des ondes. 

Sommets de |’onde 

Diffraction | ) Onde diffractée 
de londe 

Barriere 

avec une fente 

<q FIGURE 3.19 Diffraction Cette vue 
en plan des ondes montre comment elles 

sont courbées, ou diffractées, lorsqu’elles 

rencontrent un obstacle ou une fente dont 

mae ss la taille est comparable a leur longueur 

Faisceau 

de particules 

Comportement 

des particules d’onde. Lorsqu’une onde traverse une petite 

a ouverture, elle s’étend. Les particules, au 
contraire, ne diffractent pas; elles ne font 

que traverser | ouverture 



110 CHAPITRE3 Conception moderne de |‘atome et mécanique quantique 

Interférence produite par deux fentes 

Source 

de 

lumiére 

La premiére preuve des proprietés 

ondulatoires de |’électron a été fournie 

par l’expérience de Davisson-Germer 

en 1927, dans laquelle on a observe 

la diffraction d’électrons par un cristal 

de métal. 

Pour que se produise de |'interférence, 

l‘espacement entre les fentes doit étre 
de l’ordre des dimensions atomiques. 

Film Film 

(vue latérale) (vue frontale) 
Fentes 

Ondes hors phase produisant 
une frange sombre 

Interférence destructive : 

longueurs de parcours 
différant de A/2 

Ondes en phase produisant 
une frange brillante 

Interférence constructive : 
longueurs de 

parcours égales 

Patron 

de diffraction 

A FIGURE 3.20 Interférence produite par deux fentes Quand un faisceau de lumiére passe par deux 

petites fentes, les deux ondes qui en résultent interférent l'une avec l'autre. Que l’interférence soit constructive 

ou destructive a un point donné dépend de Ia différence entre les longueurs des chemins parcourus par les 

ondes. On obtient un patron d’interférence qui se présente sous la forme d'une série de lignes claires et 

sombres sur un €cran. 

Nature ondulatoire de I|’électron: 
la longueur d’onde de De Broglie 
C’est la diffraction de l’électron qui met le plus clairement en évidence sa nature ondula- 

toire. Si l’on dirige un faisceau d’électrons vers deux fentes situées 4 courte distance l’une 

de l'autre et que l’on dispose un film derriére elles pour détecter les électrons aprés leur 

passage a travers ces fentes, on enregistre un patron d’interférence semblable a celui que 

l’on observe dans le cas de la lumiére (figure 3.21(a)). Les détecteurs placés au centre du 

réseau (a mi-chemin entre les deux fentes) détectent un grand nombre d’électrons, exac- 

tement a l’opposé de ce a quoi on s’attend de la part de particules (figure 3.21(b)). En s’éloi- 

gnant du centre, les détecteurs décélent alternativement de petits nombres d’électrons, 

puis de grands nombres d’€lectrons et ainsi de suite, ce qui forme un patron d’interférence 

caractéristique des ondes. 

I] s’avere que cette nature ondulatoire permet d’expliquer, d’une part, l’existence des 
états quantifiés dans le modéle de Bohr et, d’autre part, le fait que les électrons d’un 
atome ne s’écrasent pas sur leur noyau comme le prédit la physique classique. Pour expli- 
quer ces phénomeénes, De Broglie congoit I’électron sous la forme d’une onde stationnaire, 
c’est-a-dire une onde qui ne se déplace pas dans l’espace, un peu comme si on créait une 
onde a l'aide d’une corde fixe: la corde ondule, mais sans que l’onde puisse avancer ou 
reculer. Par ailleurs, ’onde de De Broglie n’est pas seulement stationnaire mais circu- 
laire: elle décrit un cercle dont la circonférence est proportionnelle a la longueur d’onde 
de l’electron. L'électron possédant une longueur d’onde définie (A,), la circonférence de 
ce cercle ne peut prendre que certaines valeurs correspondant a un multiple entier de ASS 
énergie de l’électron est done quantifiée, elle ne peut prendre que certaines valeurs, 
comme l’illustre la figure 3.22. 
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Patron Comportement réel de lélectron | d'interférence 

Source 

d’électrons 

Comportement attendu | 
des particules 

Tache 

brillante 

Tache 

brillante 

Faisceau de 

particules 

(b) 

A FIGURE 3.21 Diffraction de l’électron (a) Lorsqu’un faisceau d’électrons traverse deux fentes situées 

a courte distance l'une de l'autre, il se crée un patron d'interférence, comme si les électrons se comportaient 

comme des ondes. (b) Au contraire, un faisceau de particules qui traverse deux fentes devrait simplement 

produire deux faisceaux de particules plus petits. Remarquez que dans ce cas, on observe une ligne foncée 

directement derriére le centre des deux fentes, contrairement au comportement ondulatoire, qui produit une 

frange brillante. 

Comme on I’a vu dans la section 3.2, la longueur d’une onde est reliée 4 son énergie 

cinétique (1’énergie associée 4 son mouvement). Plus la longueur d’onde est courte, plus 

la lumiére posséde une haute énergie. II est donc possible de conclure aussi que, plus 

l’électron se déplace vite, plus son énergie cinétique est élevée et plus sa longueur d’onde 

<@ FIGURE 3.22 Onde de De Broglie 
On peut représenter |'électron comme une 

onde décrivant un cercle. Puisque I’électron 

posséde une longueur d’onde définie (Ag), 

la circonférence de ce cercle ne peut 

prendre que certaines valeurs correspon- 

dant 4 un multiple entier de Ag 
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est courte. La longueur d’onde (A) d’un électron de masse m se déplagant a une vitesse v 

est donnée par la relation de De Broglie: 

La masse d'un objet (m) multipliée 
par sa vitesse (v) est son moment. j= shi Relation de De Broglie [3.5] 
Par conséquent, la longueur d’onde my 
d'un électron est inversement 

proportionnelle a son moment. 

ou h est la constante de Planck. Remarquez que la vitesse d’un électron en mouvement est 

reliée 4 sa longueur d’onde: connaitre l'une permet d’évaluer autre. 

Peta Longueur d’onde de De Broglie 

Calculez la longueur d’onde d’un électron qui se déplace & une vitesse de 2,65 X 10° m/s. 

en ie» “TRIER On vous donne la vitesse d’un électron et vous devez calculer DONNEE v = 2,65 X 10° m/s 

S alone uel enee INFORMATION RECHERCHEE A 

ETABLIR UNE STRATEGIE Le plan conceptuel montre comment PLAN CONCEPTUEL "| 
la relation de De Broglie relie la longueur d’onde d’un é€lectron > 

a sa masse et a sa vitesse. keg ——? . x 4] 
= h “SiG nacrevliuhduubana 

RELATIONS UTILISEES 
A = h/mvy (relation de De Broglie, équation 3.5) 

RESOUDRE Substituez la vitesse, la constante de Planck et la masse SOLUTION ; 

d’un électron pour calculer la longueur d’onde de l’électron. Pour bien ey eS 
ney : OOO < ICE = 

annuler les unités, transformer le joule (J) dans la constante de Planck oe 5? 

en ses unités de base SI (1 J = | kg-m?/s°). a a a 

(9,11 X 10 es (265 S10: *) 

= 2.74 108.) m 
mer LS eel 

VERIFIER Les unités de la réponse (metres) sont correctes. La grandeur de la réponse est trés petite, 

comme on s’y attend pour la longueur d’onde d’un électron. 

EXERCICE PRATIQUE 3.5 

Quelle est la vitesse d’un électron dont la longueur d’onde de De Broglie est approximativement 

la longueur d’une liaison chimique ? Supposez que cette longueur est de 1,2 X 107! m. 

<@) Lien conceptuel 3.3 Longueur d’onde de De Broglie 
des objets macroscopiques 

Etant donné que la théorie de la mécanique quantique est universelle, elle s’applique a tous 
les objets, indépendamment de leur taille. Par conséquent, selon la relation de De Broglie, 
un ballon de soccer doit aussi présenter des propriétés ondulatoires. Pourquoi n’observe- 
t-on pas de telles propriétés lors d’un match sur le terrain? 

Principe d’incertitude 
Il est difficile de concilier la nature ondulatoire de I’électron et sa nature corpusculaire. 
En effet, comment une entité unique peut-elle se comporter a la fois comme une onde et 
comme une particule? On peut commencer a répondre a cette question en retournant a 
l'expérience de diffraction d’un électron individuel. Plus précisément, on peut se poser la 
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question suivante: comment un électron individuel dirigé vers une fente double peut-il 

produire un patron d’interférence ? On a vu précédemment que |’électron traverse les 

deux fentes et interfére avec lui-méme. Lidée est vérifiable. I] suffit d’observer l’électron 

individuel quand il traverse les deux fentes. S’il les traverse simultanément (s’il se com- 

porte comme une onde), notre hypothése est correcte. Mais c’est 1a ot la nature de |’élec- 

tron devient complexe. 

Toute expérience concue pour observer I’électron quand il traverse les fentes conduit 

a la détection d’un «électron-particule ». Celui-ci ne traverse qu’une seule fente et ne 

produit aucun patron d’interférence, car l’expérience fait appel a la nature corpusculaire 

de l’électron. Une expérience de diffraction des électrons congue pour déterminer par 

quelle fente passera l’électron fait appel 4 un rayon laser placé directement derriére les 

fentes. Quand un électron traverse le rayon du laser, il se produit un minuscule éclair 

lumineux, car un électron individuel interagit avec le laser et est diffracté au point de 

franchissement des fentes. Lapparition d’un flash en arriére d’une fente particuliére 

indique qu’un électron la traverse. 

Cependant, lors de l’expérience, le flash vient toujours soit dune fente, soit de l’autre, 

mais jamais des deux a la fois. De plus, le patron d’interférence, qui était présent sans le 

laser, est maintenant absent. Avec le laser en fonction, les électrons frappent des positions 

directement derriere chaque fente, comme si c’était des particules ordinaires. 

Comportement 

réel des électrons} Tache 

TE brillante 

Tache 

brillante 

Il s’avére en fin de compte que, peu importe les efforts qu’on y mette, ou quelle que 

soit la méthode utilisée, on ne peut jamais voir le patron d’interférence et déterminer 

simultanément par quel trou passe l’électron. Cela n’a jamais été réalisé et la plupart 

des scientifiques sont d’accord que ce ne le sera jamais. Selon les dires de Paul Dirac 

(1902-1984), il y a une limite a la finesse de nos capacités d’observation et a la faiblesse 

de la perturbation; cette limite est intrinséque a la nature des choses et ne pourra jamais 

étre outrepassée par des techniques améliorées ou une habileté accrue de la part de 

Vobservateur. 

Lexpérience a l’aide du laser démontre qu’on ne peut pas simultanément observer la 

nature ondulatoire et la nature corpusculaire de l’électron. Quand on essaie d’observer par 

quelle fente passe I’électron (associé a la nature corpusculaire de l’électron), on perd le 

patron d’interférence (associé a la nature ondulatoire de l’électron). Quand on essaie 

d’observer le patron d’interférence de l’électron, il est impossible de déterminer par quelle 

fente passe I’électron. La nature ondulatoire et la nature corpusculaire de I’électron sont 

appelées des propriétés complémentaires. Ces propriétés s’excluent l'une l’autre: plus 

A Werner Heisenberg (1901-1976) 
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A Dans un monde en deux dimensions, 

la notion de cylindre n’existe pas. II faut 

la troisieme dimension pour en percevoir 

le volume. Eclairé sous un certain angle, 

le cylindre semble étre un rectangle; 

observe différemment, il semble étre 

un cercle. Mais en réalité, il n'est ni l'un, 

ni l'autre. 

on en connait au sujet de ’'une, moins on en connait sur l'autre. Celle des deux propriétés 

complémentaires qu’on observe dépend de l’expérience effectuée ; en mécanique quan- 

tique, observation d’un événement influe sur la nature de ce qui est observe. 

Comme on vient de le voir dans la relation de De Broglie, la vitesse (l’énergie ciné- 

tique d’une onde dépend de sa fréquence) d’un électron est reliée a sa nature ondulatoire. 

La position d'un électron, toutefois, est reliée a sa nature corpusculaire. (Les particules 

ont des positions bien définies, mais les ondes n’en ont pas.) Par conséquent, notre inca- 

pacité a observer I’électron simultanément en tant que particule et en tant qu’onde signifie 

qu’on ne peut pas simultanément mesurer sa position et sa vitesse. Werner Heisenberg a 

formulé cette idée dans l’équation suivante : 

h tile ; 
Ax mAv = es Principe d’incertitude de Heisenberg 

7 

ou Ax est lincertitude sur la position (nature corpusculaire), Av, Vincertitude sur la 

vitesse (nature ondulatoire), m, la masse de la particule et h, la constante de Planck. Le 

principe d’incertitude de Heisenberg stipule que le produit de Ax et mAv doit étre plus 

grand ou égal a un nombre fini (4/477). Autrement dit, plus on connait avec précision la 

position d’un électron (plus Ax est petit), moins on connait sa vitesse avec précision (plus 

Av est grand) et vice versa. La complémentarité de la nature ondulatoire et de la nature 

corpusculaire de l’électron entraine la complémentarité de sa vitesse et de sa position. 

Le principe d’incertitude de Heisenberg peut sembler surprenant, mais, en fait, il 

résout un grand puzzle. Sans le principe d’incertitude, on ne peut répondre a la question 

de savoir comment un objet peut étre une particule et une onde. Pour mieux comprendre 

lénigme de l’électron, imaginez que vous étes un chercheur dans un monde en deux 

dimensions et que vous étudiez un cylindre. Parfois vous l’observez, et il semble étre un 

cercle. Vous l’analysez d’une autre facon, cette fois il a les propriétés d’un rectangle. 

Cependant, il n’est ni un cercle, ni un rectangle. Dans ce monde en deux dimensions, vous 

ne pouvez pas vous faire une idée précise de cet objet bizarre. Heisenberg résout le pro- 

bleme posé par la nature de l’électron en introduisant la notion de complémentarité: un 

électron est observé soit comme une particule, soit comme une onde, mais jamais les 

deux a la fois. Toutefois, c’est un « objet quantique » qui posséde a la fois des propriétés 

ondulatoires et des propriétés corpusculaires. 

| Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

| 38 a 42, 62 et 84, 

E23 Equation de Schrédinger: 
une vision quantique de Il’atome 

Les travaux d’Einstein et de Heisenberg ont révolutionné la fagon de concevoir la matiére, 
en particulier les particules atomiques. L’électron devient un corps étrange possédant a la 
fois des propriétés propres aux ondes et aux particules, sans étre ni tout a fait l'un ni tout 
a fait autre. Du modéle de Thomson au modéle de Bohr, I’électron avait toujours été 
représenté par un point se déplagant ou non dans l’espace. Ce n’est plus possible: il faut 
donc réinventer sa schématisation. 

Principe d’‘indétermination 
Selon la physique classique, et notamment selon les lois du mouvement de Newton, les 
particules se déplacent sur une trajectoire (ou trajet) qui est déterminée par la vitesse de 
la particule (vitesse et direction du déplacement), sa position et les forces qui agissent sur 
elle. Méme si les lois de Newton ne vous sont pas familiéres, vous en avez probablement 
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une perception intuitive. Par exemple, quand vous courez aprés une balle de baseball dans 

le champ extérieur, vous prédisez visuellement 4 quel endroit tombera la balle en obser- 

vant son trajet. Vous y arrivez en notant sa position initiale et sa vitesse, en surveillant 

comment les deux sont influencées par les forces qui agissent sur elles (gravité, résis- 

tance de l’air, vent), puis en inférant sa trajectoire, comme I’illustre la figure 3.23. Si vous 

ne connaissiez que la vitesse de la balle, ou seulement sa position (imaginez une photo 

de la balle dans les airs), vous ne pourriez pas prédire l’endroit ot elle atterrira. En 

mécanique classique, la position et la vitesse sont toutes les deux nécessaires pour pré- 

dire une trajectoire. 

Concept classique de trajectoire 

Se Position de la balle 
Trajectoire : oe 

Les lois du mouvement de Newton sont déterministes : le présent détermine le futur. 

Cela signifie que si deux balles sont frappées consécutivement avec la méme vitesse a 

partir de la méme position dans des conditions identiques, elles vont atterrir exactement 

au méme endroit. Le méme principe ne s’applique pas aux électrons. On vient de voir 

qu’on ne peut pas simultanément connaitre la position et la vitesse d’un électron, par 

conséquent on ne peut pas connaitre sa trajectoire. En mécanique quantique, les trajec- 

toires sont remplacées par les diagrammes de distribution des probabilités, comme le 

montre la figure 3.24. Un diagramme de distribution de probabilité est un diagramme sta- 

tistique qui montre a quel endroit i] existe une probabilité de trouver un €électron dans des 

conditions données. 
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4 FIGURE 3.23 Concept de trajectoire 
En mécanique classique, la position et 

a vitesse d'une particule déterminent 

sa trajectoire future, ou trajet. Donc, 
au baseball, un voltigeur peut attraper 

une balle en observant sa position et sa 

vitesse, en tenant compte de |’influence 

des forces qui agissent sur elle, comme 

a gravité, et en estimant sa trajectoire. 

Pour plus de simplicité, les vecteurs 

représentant la résistance de l’air et 

e vent ne sont pas montrés.) 

Rappelez-vous que le vecteur vitesse 

combine la vitesse aussi bien que 

la direction du mouvement. 

Trajectoire 
classique 

Diagramme de distribution 
des probabilités de la mécanique quantique 

2 

A FIGURE 3.24 Trajectoire par opposition a probabilité En mécanique quantique, on ne peut pas calculer 

de trajectoires déterministes. II faut plutdt penser en termes de diagrammes de probabilité: des portraits 

statistiques indiquant la probabilité de trouver une particule de la mécanique quantique, comme un électron, 

aun endroit donné. Dans ce diagramme hypothétique, la zone plus foncée indique une plus grande probabilité. 

Pour comprendre le concept de diagramme de distribution des probabilités, revenons 

au baseball. Imaginez une balle lancée a partir du monticule du lanceur vers un receveur 

derriére le marbre (figure 3.25). Le receveur peut surveiller le trajet de la balle, prédire 

exactement oti elle traversera le marbre et placer son gant au bon endroit pour l’attraper. 

Comme on l’a vu, cela serait impossible avec un électron. Si un électron était lancé a 

partir du monticule du lanceur vers le marbre, il atterrirait généralement a un endroit 
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A FIGURE 3.25 Trajectoire d'un objet 
macroscopique Une balle de baseball 
suit une trajectoire bien définie a partir de 

la main du lanceur jusqu’au gant du receveur. 

Ces états de vitesse et de position sont 

appelés va/eurs propres. 

différent chaque fois, méme s’il était lancé exactement de la méme fagon. Ce comporte- 

ment s’appelle indétermination. Contrairement a une balle, dont le trajet futur est déter- 

miné par sa position et sa vitesse quand elle quitte la main du lanceur, le trajet futur dun 

électron est indéterminé et ne peut étre décrit que statistiquement. 

Dans le monde de la mécanique quantique de I’électron, le receveur serait incapable 

de déterminer exactement ow I’électron traversera le marbre pour un lancer donné. 

Cependant, s’il notait des centaines de lancers d’électrons identiques, le receveur pourrait 

observer un schéma statistique reproductible de l’endroit ot l’électron traverse le marbre. 

Il pourrait méme dessiner un diagramme de la zone des prises montrant la probabilité 

qu’un électron traverse une certaine zone, comme le montre la figure 3.26. Ce serait un 

diagramme de distribution des probabilités. 

Zone des prises 

de la mécanique quantique | 

Nombre de lancers 

Distance de la zone des prises 

A FIGURE 3.26 Zone des prises sous I’angle de la mécanique quantique Un électron n’a pas une 

trajectoire bien définie. Cependant, on peut construire un diagramme de distribution des probabilités pour 

montrer sa probabilité relative de croiser le marbre en différents points. 

Equation de Schrodinger 
Comme nous l’avons déja vu avec le principe d’incertitude, la position et la vitesse de 

l’électron sont des propriétés complémentaires: si on en connait une avec précision, 

l'autre devient indéterminée. Autrement dit, pour chaque état, on peut indiquer l’énergie 

de l’électron avec précision, mais pas sa position a un instant donné. Dans le modéle ato- 

mique moderne, la position de |’électron est plutét décrite en termes de probabilité de 

présence. II s’agit d’un diagramme de distribution ou fonction d’onde (/*) montrant ov il 

est probable de trouver l’électron. Ces probabilités de présence sont appelées orbitales et 

dérivent de la solution de l’équation de Schrédinger : 

SD) 
Pp 4 518 @! 
5 WO) + VFO) = 5 |wen) 

La partie gauche de l’équation est un ensemble d’opérations mathématiques qui intégrent la 

position (7, ou x dans l’équation de Heisenberg) et le moment cinétique (p, soit mv dans 

l’équation de Heisenberg) de l’électron dans l’atome. La section de droite tient compte de 
l’énergie réelle de l’électron et fait intervenir la constante de Planck (h). Le symbole w est la 
fonction d’onde, une fonction mathématique qui décrit la nature ondulatoire de I’électron. 

Puisque l’équation de Schrédinger peut générer un nombre infini de solutions, il existe 
un nombre infini de fonctions d’onde possibles pour I’électron. Ces fonctions d’onde elles- 
mémes sont des fonctions mathématiques assez complexes et nous ne les décrivons pas en 
detail dans le présent volume. Nous introduisons plutét leurs représentations graphiques 
(ou schémas) qui correspondent a un graphique de cette fonction d’onde au carré (i) qui 
permet de situer l’électron dans une orbitale. L’électron n’est donc plus représenté par un 
point précis dans l’espace, mais par sa densité de probabilité, c’est-a-dire par une région 
tridimensionnelle a l’intérieur de laquelle il est le plus probable de le trouver. 
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Orbitales atomiques: les solutions de 'équation 
de Schrodinger pour l’atome d’hydrogéne 
Dans les paragraphes qui suivent, nous décrirons les diagrammes de distribution des 

probabilités de présence pour les états dans lesquels I’électron de ’hydrogéne a une éner- 

gie bien déterminée, mais pas une position bien définie. Bien que I’électron de I’hydro- 

géne soit placé sur le premier niveau d’énergie dans son état le plus stable, nous avons vu 

a la section 3.2 qu’il est possible de l’exciter et de lui permettre d’atteindre des niveaux 
plus élevés en lui fournissant de l’énergie. 

Orbitales s 

Lorbitale de niveau d’énergie la plus faible est l’orbitale 1s symétriquement sphérique 

illustrée a la figure 3.27(a). Cette image est en réalité un graphique tridimensionnel de la 

fonction d’onde au carré (*), qui représente la densité de probabilité de présence, la pro- 

babilité (par unité de volume) de trouver I’électron 4 un point dans l’espace: 

probabilité 
* = densité de probabilité = 

unité de volume 

Dans ce graphique, la grandeur de yf" est proportionnelle A la densité des points illustrés 

dans l'image. La densité élevée de points prés du noyau indique une densité de probabilité 

plus élevée pour l’électron a cet endroit. En s’éloignant du noyau, la densité de probabilité 

diminue. La figure 3.27(b) montre un graphique de la densité de probabilité (w) en fonc- 

tion de r, la distance du noyau. I] s’agit d’une coupe transversale dans le graphique tridi- 

mensionnel de w qui illustre comment la densité de probabilité diminue 4 mesure que 

r augmente. 

Lexpérience de pensée suivante va vous permettre de comprendre ce que l’on entend 

par densité de probabilité. Imaginez un électron dans l’orbitale 1s se trouvant dans le 

volume qui entoure le noyau. Imaginez également que I’on prend une photo de I’électron 

toutes les secondes durant 10 ou 15 min. Dans une photo, |’électron est trés prés du noyau, 

dans une autre, il est plus loin, et ainsi de suite. Chaque photo montre un point qui marque 

la position de l’électron par rapport au noyau au moment ou la photo est prise. Rappelez- 

vous que dans aucune photo, on ne peut prédire a quel endroit se trouvera l’électron. 

Cependant, si vous avez pris des centaines de photos et que vous les superposez toutes, 

vous obtiendrez un graphique similaire a la figure 3.27(a) qui fournit une représentation 

statistique de la probabilité de trouver l’électron a chacun des points. 

Z 

‘ Densité des points 
proportionnelle a la densité 

de probabilité (2) 
x 

Densité de probabilité (Ws?) 

— iy — (a) 

A FIGURE 3.27 Deux représentations de l’orbitale 1s (a) La densité des points est proportionnelle a la 

densité de probabilité de |’électron. (b) La hauteur de la courbe est proportionnelle a la densité de probabilité 

de ‘électron. axe des x représente /, la distance a partir du noyau. 

On peut également représenter une orbitale atomique par une forme géométrique 

qui délimite le volume dans lequel il est le plus probable de trouver l’électron, en géné- 

ral, 90 % du temps. Par exemple, l’orbitale 1s peut ressembler a la sphére tridimen- 

sionnelle illustrée a la figure 3.28. Si on superpose les représentations de la densité des 

| Le symbole y est la lettre grecque « psi». 

Hauteur de la courbe 
proportionnelle a la densité 

de probabilité (/) 



118 CHAPITRE3 Conception moderne de l'atome et mécanique quantique 

Surface de lorbitale 1s| 
\ — 

A FIGURE 3.28 Surface de l’orbitale 1s 

Dans cette representation, la surface de 

la sphere recouvre le volume ou |’électron 

passe 90 % du temps quand il est dans 

l‘orbitale 1s. 

Quand une orbitale est représentée 

comme ci-dessus, la surface illustrée 

présente une probabilité constante. 

La probabilité de trouver |’électron 

a tout point sur la surface est la méme. 

Fonction de distribution radiale 1s| 

_— Maximum 

a 52,9 pm 

Probabilité radiale totale 

0 200 400 600 800 1000 

Distance du noyau r (pm) 

A FIGURE 3.29 Fonction de distribution 
radiale pour l’orbitale 1s La courbe 

indique la probabilité totale de trouver 

l‘électron a |'intérieur d'une mince couche 

a une distance rdu noyau. 

Un plan nodal est un plan ou la densité 

de probabilité de I’électron est nulle. 

Par exemple, dans les orbitales d,y, 

les plans nodaux se situent dans 

les plans xz et yz. 

points de l’orbitale 1s et de la forme géométrique, 90 % des points seraient situés dans 

la sphére, ce qui signifie que l’électron dans lorbitale 1s a 90 % de chance de se trouver 

dans cette sphere. 

Les graphiques qu’on vient de voir représentent la densité de probabilite. Cependant, 

ils portent un peu a confusion parce qu’ils semblent suggérer que l’électron a le plus de 

chance de se trouver dans le noyau. Pour avoir une meilleure idée de l’endroit ot ’élec- 

tron a la plus grande probabilité de se trouver, on peut utiliser un graphique appelé fonc- 

tion de distribution radiale, illustré a la figure 3.29 pour l’orbitale 1s. La fonction de 

distribution radiale représente la probabilité totale de trouver I’électron dans une mince 

couche sphérique a une distance r du noyau: 

Probabilité radiale totale _ —_ probabilite 

(a une distance r donnée) unité de volume 
< volume de la couche ar 

La fonction de distribution radiale représente non pas la densité de probabilité a un point r, 

mais la probabilité totale 4 un rayon r. Contrairement a la densité de probabilité, qui a un 

maximum au noyau, la fonction de distribution radiale a une valeur de zéro au noyau. Elle 

augmente a un maximum a 52,9 pm, puis diminue de nouveau avec r qui augmente. 

Le maximum dans la fonction de distribution radiale, 52,9 pm, s’avere le méme rayon 

que Bohr a prédit pour l’orbite la plus proche du noyau de l’'atome d’hydrogéne. Cependant, 

il y a une importante différence conceptuelle entre ces deux rayons. Dans le modeéle de 

Bohr, chaque fois qu’on examine l’atome (dans son état d’énergie le plus faible), l’électron 

se trouve 4 un rayon de 52,9 pm. Dans le modéle de la mécanique quantique, on trouve 

généralement I’électron a divers rayons, avec la plus grande probabilité a 52,9 pm. 

Les densités de probabilité et les fonctions de distribution radiale pour les orbitales 

2s et 3s sont illustrées a la figure 3.30. Comme ’orbitale 1s, ces orbitales présentent une 

symétrie sphérique. Cependant, ces orbitales sont d’une plus grande taille que l’orbitale 1s, 

et, contrairement a l’orbitale 1s, elles contiennent des neuds. Un neeud est un point ou la 

fonction d’onde (i), et, par conséquent, la densité de probabilité (7/7) et la fonction de 

distribution radiale passent toutes par zéro. Un noeud dans une fonction d’onde est tout a 

fait comme un nceud dans une onde stationnaire sur une corde qui vibre. On peut mieux 

voir les noeuds dans une orbitale en regardant en réalité une coupe transversale a travers 

Yorbitale. Les graphiques de la densité de probabilité et de la fonction de distribution 

radiale en fonction de r révélent la présence de neeuds. La probabilité de trouver I’électron 

a un neeud est nulle. 

A Les noeuds dans les orbitales atomiques de la mécanique quantique sont des analogues tridimensionnels 
des noeuds qu’‘on trouve sur une corde qui vibre. 

Orbitales p 

Chaque niveau principal avec n = 2 ou plus grand contient trois orbitales p. Les trois 
orbitales 2p et leurs fonctions de distribution radiale sont illustrées a la figure 3.31. Les 
orbitales p ne présentent pas de symétrie sphérique comme les orbitales s, mais elles ont 
deux lobes de densité électronique de chaque cété du noyau et un neeud localisé au noyau. 
Les trois orbitales different seulement dans leur orientation et elles sont orthogonales 
(mutuellement perpendiculaires) l'une a l'autre. Il est commode de définir un systeme 
d’axes x, y et z et identifier chaque orbitale p par p,, Py et p,. Les orbitales 3p, 4p, Sp et 
plus élevées ont toutes des formes similaires 4 celle des orbitales 2p, mais elles com- 
portent des nceuds additionnels (comme les orbitales s plus élevées) et leur taille est de 
plus en plus grande. 
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Orbitales 2s et 3s 

Densité de probabilité (17) Densité de probabilité (W) 

r (100 pm) 

Probabilité radiale totale Probabilité radiale totale 

r (100 pm) 

A FIGURE 3.30 Densités de probabilité et fonctions de distribution radiale des orbitales 2s et 3s 

Orbitales d 

Chaque niveau principal avec n = 3 ou plus élevé contient cing orbitales d. Les cing 

orbitales 3d sont illustrées a la figure 3.32. Quatre de ces orbitales ont une forme de tréfle, 

avec quatre lobes de densité électronique autour du noyau et deux plans nodaux 
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Orbitale p, | 

Fonction de distribution radiale 

Probabilité radiale totale 

0 2 4 6 8 

r (le long du lobe) (100 ppm) 

A FIGURE 3.31 Fonction de distribution 
radiale des orbitales 2p La fonction 

de distribution radiale est la méme pour 

les trois orbitales 2p lorsqu’on prend l’axe 

des x du graphique comme axe contenant 

les lobes de l’orbitale. 

Orbitale d,, 

Zz 

“Orbitale Dhve 

ve, 

, 

* E> <q) 

_Orbitale Py Orbitale Pz) 

7 z & 

perpendiculaires. Les orbitales d,,, d,, et d,, sont orientées le long des plans xy, xz et yz, 

respectivement, et leurs lobes sont orientés entre les axes correspondants. Les quatre 

lobes des orbitales d,2— ,2 sont orientés le long des axes x et y. Lorbitale d» a une forme 

différente des quatre autres, avec deux lobes orientés le long de l’axe des z et un anneau 

en forme de beigne dans le plan xy. Les orbitales 4d, 5d, 6d, etc. ont toutes une forme 

similaire a celle des orbitales 3d, mais elles comportent des nceuds additionnels et elles 

sont progressivement de taille plus grande. 

Orbitales f 

Chaque niveau principal avec n = 4 ou plus élevé contient sept orbitales f, Ces orbitales 

posseédent plus de lobes et de noeuds que les orbitales d. 

Les formes des orbitales atomiques sont importantes parce que les liaisons chimiques 

covalentes dépendent du partage des électrons occupant ces orbitales. Dans un modeéle de 

la liaison chimique, par exemple, une liaison consiste en un chevauchement d’orbitales 

atomiques appartenant a des atomes adjacents. Par conséquent, les formes des orbi- 

tales qui se chevauchent déterminent la forme de la molécule. Mais peut-étre vous deman- 

dez-vous pourquoi on représente souvent les atomes comme des sphéres, alors que 

certaines orbitales prennent la forme d’haltéres ou de tréfles tridimensionnels et que la 

majeure partie du volume d’un atome est constitué d’espace vide occupé de facon diffuse 

Orbitale d,, 4 FIGURE 3.32 Orbitales 3d 

Zz 

Orbitale d,_ ,2 
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par les électrons dans ces orbitales. A vrai dire, les atomes sont habituellement schéma- 

tisés sous forme de sphéres parce que la plupart des atomes contiennent beaucoup d’élec- 

trons qui occupent de nombreuses orbitales différentes. Par conséquent, la forme d’un 

atome est obtenue par la superposition de toutes ses orbitales. Si on superpose les orbi- 

tales s, p et d, on obtient une forme sphérique, comme le montre la figure 3.33. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

43 a 46. 

EX] Niveaux et sous-niveaux d’énergie 
La résolution de I’€quation de Schrédinger permet de représenter |’électron grace a sa 

densité de probabilité et le volume de celle-ci dépend du niveau d’énergie dans lequel est 

situé l’€lectron. Bien que nous nous limitions dans le présent chapitre a la résolution de 

l’équation de Schr6dinger pour les orbitales de l’atome d’hydrogéne, il est possible de 

décrire approximativement les orbitales de tous les atomes en leur attribuant des formes 

similaires a celles de l’hydrogéne. 

Toutefois, dans l’atome d’hydrogéne, les orbitales d’un méme niveau possédent une 

énergie identique. Dans le cas des atomes polyélectroniques, l’équation de Schrédinger 

démontre qu’il existe des variations plus faibles d’énergie (sous-niveaux) a l’intérieur 

méme d’un niveau. Il est possible d’observer indirectement ces niveaux et ces sous- 

niveaux d’énergie lorsqu’on étudie les propriétés des éléments. 

Niveau principal d’énergie et périodicité 

C’est dans les travaux d’Arnold Sommerfeld (1868-1951) qu’apparait pour la premiere fois 

la notion de couches électroniques pour désigner les niveaux d’énergie de l’atome. Ce 

physicien allemand tentait d’expliquer la spectroscopie fine de ’atome d’hydrogeéne, c’est- 

a-dire le dédoublement des raies d’émission en présence d’un fort champ magnétique. Son 

modéle reprenait celui de Bohr, mais en y ajoutant des orbites elliptiques, l’ensemble des 

orbites d’énergie similaire formant une couche d’énergie. Mais le modéle de Sommerfeld 

fut rapidement abandonné, car il ne permettait de régler que trés partiellement les pro- 

blémes inhérents au modéle de Bohr. Malgré tout, ses travaux ont servi de pierre d’assise 

a de nombreux chercheurs qui ont développé la physique quantique de l’atome. 

La notion de couche électronique ou de niveau principal d’énergie réapparait dans le 

modéle quantique pour désigner l’ensemble des orbitales (donc ensemble des électrons) 

ayant des énergies similaires. Plusieurs observations expérimentales effectuées a la fin du 

19° siécle soutiennent cette notion, la premiere étant l’étude des rayons X émis par divers 

atomes. Barkla et Moseley mirent en évidence différentes séries de rayonnements pro- 

duits par des électrons situés a différentes distances de leur noyau. Ils regroupérent les 

longueurs d’onde d’énergies similaires pour former les séries K, L, M, N, O, P. Cette 

notation est reprise dans les premiéres versions du modéle en couches avant d’étre rem- 

placée par la notation numérique des niveaux d’€nergie. 

Le phénoméne le plus connu relié a la présence des couches reste cependant la loi de 

la périodicité sur laquelle est basée la classification des éléments (chapitre 2). 

Le tableau périodique moderne est attribué principalement au chimiste russe 

Dimitri Mendeleiev (1834-1907), bien qu'une organisation similaire ait été proposée 

par le chimiste allemand Julius Lothar Meyer (1830-1895) quelques années auparavant. 

La loi de la périodicité stipule que lorsque les éléments sont disposés dans l’ordre crois- 

sant de leur masse, leurs propriétés se répetent périodiquement. Mendeleiev a disposé les 

éléments dans un tableau dans lequel la masse augmentait de gauche a droite et les élé- 

ments ayant des propriétés similaires étaient situés dans les mémes colonnes. I] a méme 

pu prédire l’existence d’éléments qui furent découverts bien plus tard (figure 3.34). 

A FIGURE 3.33 Pourquoi les atomes 
sont-ils sphériques? Les représentations 

des atomes sont sommairement sphériques 

parce que toutes les orbitales ensemble 

produisent approximativement une forme 

sphérique. 

La notation K désignant la premiére 

couche d’énergie provient de l’allemand 

kern qui signifie noyau. La désignation 

des couches subséquentes suit 

simplement l’ordre alphabétique: L, M, 

N, 0, P. 

A On attribue |’arrangement du tableau 

périodique a Dimitri Mendeleiev 
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Gallium (éka-aluminium) Germanium (éka-silicium) 

Propriéteés 

prédites par 
Mendeleiev 

Masse atomique Environ 68 u 

Point de fusion Bas 

Masse volumique 5,9 g/cm? 

Formule de loxyde X03 

Formule du chlorure XCl, 

—_——— ye Propriétés 

Propriétés lee” prédites par 

réelles a Mendeleiev 
Propriétés 

réelles 

69,72 u Masse atomique Environ 72 u 72,64 u 

DS) TC, Masse volumique BS g/cm* Bye) g/cm? 

5,90 g/cm? Formule de loxyde * XO, GeO, 

Ga,O; Formule du chlorure XC GeCl4 

GaCl, 

A FIGURE 3.34 Eka-aluminium et éka-silicium L'arrangement des éléments de Mendeleiev dans le tableau 

périodique lui a permis de prédire l’existence de ces deux éléments, aujourd'hui connus sous les noms de gallium 

et de germanium, et d’anticiper leurs propriétés. 

Ainsi, le lithium, le sodium, le potassium et le rubidium constituent un groupe parce 

qu ils partagent les propriétés suivantes : 

* Ce sont tous des métaux mous aptes a décomposer violemment l’eau pour former des 

hydroxydes MOH tres basiques : 

2 M(s) + 2 H,O(W) > 2 MOH(aq) + H2(g) 

OUlVie— see Nanike Rb CSrousat: 

¢ Ils brilent tous vivement dans le chlore pour donner des sels solubles MCI: 

2 M(s) + Cl,(g) > 2 MCl(s) 

¢ Dans tous leurs composés, on ne leur connait qu'un seul état d’oxydation, soit +1. On 

en déduit qu’ils ne peuvent perdre qu’un seul électron dans leurs réactions chimiques : 

M + énergie > M* + e~ 

Les tableaux de Mendeleiev et de Meyer ne faisaient que décrire le phénomeéne observé 

sans toutefois fournir d’explications. La réponse est venue du modéle quantique de 

latome. Gilbert Lewis et Linus Pauling, des chimistes qui travaillaient sur les propriétés 

chimiques de la matiere, ont résolu la question grace a la théorie de la liaison de valence. 

Ce modele a pour postulat que /es atomes réagissent chimiquement grace a leur couche 

externe, ou couche de valence, et tous les éléments d'un méme groupe doivent avoir le 

méme nombre d’électrons dans leur couche de valence. 

Dans le modele quantique, les électrons possédant des énergies similaires sont 

regroupés sur un méme niveau d’énergie appelé n. Ce symbole est désigné par la méme 

lettre utilisée par Bohr, mais il n’a pas la méme signification. En effet, Bohr désignait par 

n des orbites précises parcourues par l’électron autour du noyau, alors qu’ici, n désigne 

des couches électroniques dont la disposition spatiale n’est pas exactement déterminée 

(une région ou il est possible de retrouver un électron). Les électrons sont disposés autour 

du noyau des atomes en couches concentriques désignées par n = 1, n = 2, n = 3, etc., 
les électrons ayant la plus grande probabilité de se trouver prés du noyau étant ceux de la 
couche n = 1. 

Comme la premiére période ne contient que deux éléments, il faut en déduire que 
le premier niveau électronique ne peut contenir que deux électrons. L’élément de 
numero atomique 3 (Z = 3), le lithium, étant un alcalin, ses propriétés chimiques 
exigent qu'il ait un seul électron de valence 4 céder dans une réaction chimique. Les 
trois électrons de son atome doivent donc étre répartis en deux électrons de coeur” et un 
clectron de valence unique, ce qui lui attribue la configuration électronique 2,1 du 

* Electron situé sur un niveau inférieur 4 la couche de valence, 
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tableau 3.1. En se fondant ainsi sur les propriétés bien connues des éléments, on en 

arrive aisément a déduire la distribution par niveau des électrons dans leurs atomes. 

Pour les éléments de la deuxiéme période, les deux électrons du niveau n = | deviennent 

des électrons de cceur (en rouge). A partir du sodium, les électrons du niveau n = 2 

deviennent a leur tour des électrons de cceur, et ainsi de suite pour les périodes sui- 

vantes. Ainsi, les éléments de la deuxiéme période comptent deux niveaux d’électrons, 
ceux de la troisi¢me, trois niveaux, etc. 

hake ae = : g = Rappelez-vous que Zsymbolise le 
UTIECTER I Repartition des electrons dans les niveaux électroniques numéro atomique d’un élément, soit 

~ des premiers éléments du tableau périodique le nombre des protons présents dans 
7% le noyau des atomes de cet élément. 

Nombre d'électrons de l’atome neutre y 
Nombre dans chaque niveau 
de protons ’ 

Période del’atomeZ Elément n=1 n=2 n=3 n=4 

1 1 H 1 

2 He 2 

2 3 Li 2 1 

4 Be 2 2 

5 B 2 3 

6 C 2 4 

i N 2 5 

8 0 2 6 

9 F 2 y 

10 Ne 2 8 

3 11 Na 2 8 1 

12 Mg 2 8 2 

13 Al 2 8 3 

14 Si 7! 8 4 

15 P 2 8 5 

16 S 2 8 6 

17 Cl 2 8 7 

18 Ar 2 8 8 

4 19 K 2 8 8 1 

20 Ca 2 8 8 2 

Selon cette répartition électronique, les alcalins (Li, Na, K) ont, en conformité avec 

ce que montrent leurs propriétés chimiques, un seul électron dans leur couche de valence. 

Les alcalino-terreux (Be, Mg, Ca) en contiennent deux, les halogeénes (F, Cl), sept, et 

ainsi de suite pour les autres familles d’éléments. 

EEE) cistrbution des électrons dans les niveaux électroniques 

Donnez la distribution des électrons dans les atomes des éléments suivants: magnésium, calcium, fluor, chlore. 

TRIER On vous demande de DONNEES Mg, Ca, F et Cl sont respectivement les éléments 12, 20, 9 et 17 du tableau 

représenter la distribution élec- | périodique. 

tronique de différents éléments. INFORMATIONS RECHERCHEES 

Distribution des électrons dans les différents niveaux de chacun des atomes. 
| 

ETABLIR UNE STRATEGIE RELATIONS UTILISEES 

Repérer chaque élément dans le | [Le numéro de la période détermine le nombre de niveaux électroniques. 
tableau périodique pour déter- 

miner son nombre de couches 

(niveau d’énergie) et son nombre 

d’électrons de valence. 
eee 

L 

Le numéro de groupe détermine le nombre d’électrons de valence. 
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RESOUDRE Etablir les 
distributions électroniques. 

EXERCICE PRATIQUE 3.6 

Représentez la distribution électronique des atomes neutres d’azote, de phosphore, de néon et d’argon. 

SOLUTION 

Mg étant l’élément 12, ses atomes neutres doivent compter 12 protons et 12 électrons. 

Comme il s’agit d’un élément de la troisiéme période, il doit donc avoir 3 niveaux 

électroniques. Enfin, puisque Mg appartient au deuxiéme groupe d’éléments, la couche 

de valence doit compter 2 électrons. Sa notation est donc Mg: 2, 8, 2. 

Ca étant l’élément situé juste en dessous de Mg, il doit donc avoir lui aussi 2 électrons 

de valence, mais 4 niveaux. Sa notation est donc 9Ca: 2, 8, 8, 2. 

L’élément 9, le fluor, est le septisme élément de la deuxiéme période. II doit avoir 2 niveaux 

électroniques et 7 électrons de valence. Sa notation est donc 9F: 2, 7. 

Finalement, I’élément 17 doit avoir lui aussi 7 électrons de valence dans son dernier 

niveau électronique (n = 3): y7Cl: 2, 8, 7. 

Sous-niveaux électroniques et énergie d’ionisation 
Dans l’atome d’hydrogéne, toutes les orbitales d’un méme niveau sont dégénérées (de 

méme énergie). Par contre, chez les atomes polyélectroniques, la présence d'autres €lec- 

trons vient modifier l’énergie potentielle des électrons d’un méme niveau, car la présence 

d’autres électrons dans les orbitales affecte légerement |’énergie potentielle des orbitales 

voisines, ce qui n’est pas le cas dans l’atome d’hydrogene. 

Lillustration la plus frappante de ce phénoméne est l’étude de l’énergie d’ionisation (1) 

d’un atome ou d’un ion. L’énergie d’ionisation est l’énergie requise pour enlever un élec- 

tron d’un atome ou d’un ion a l’état gazeux. Lénergie d’ionisation est toujours positive 

parce qu’enlever un électron demande toujours de l’énergie. (Le processus est similaire a 

une réaction endothermique qui absorbe de la chaleur et, par conséquent, s’accompagne 

dune AH positive.) En spectroscopie photoélectronique (figure 3.35), il est possible d’éva- 

luer l’énergie de tous les électrons d’un atome neutre. 

4. Détecteur: 

analyse 
des signaux 

Fente de sortie 

<r 
3. Séparation des électrons 

selon leur énergie: l’'action 
du champ électrique généré 
fait dévier plus ou moins 
la trajectoire des électrons 
en fonction de leur énergie 
cinétique. 

Déctecteur 

1. Echantillon 
vaporisé 

Peg 
A FIGURE 3.35 Schéma d'un spectroscope photoélectronique L’échantillon est bombardé par un rayonne- 
ment de haute énergie (rayons X ou UV). Les électrons sont éjectés avec une certaine vitesse, et celle-ci varie 
selon leur position dans l’atome. La vitesse la plus élevée sera celle des électrons situés sur les niveaux les plus 
éloignés du noyau (donc plus faiblement retenus). Sous l’effet du champ électrique présent dans le détecteur, 
les électrons adoptent une trajectoire courbe, dont l'arc dépend de leur vitesse, donc de leur énergie cinétique. 
Seuls les électrons possédant une énergie cinétique spécifique peuvent atteindre le détecteur pour chaque 
ajustement du champ électrique. Ainsi, en faisant varier lintensité des charges des plaques, il est possible de 
détecter toutes les catégories d’électrons des atomes d’un élément donné ainsi que le nombre relatif d’électrons 
presents dans chaque catégorie. 

2. Rayonnement 

de haute énergie 
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Les valeurs de la figure 3.36 rendent compte de l’hétérogénéité des niveaux d’énergie. 

En d’autres mots, un méme niveau d’énergie contient plusieurs sortes d’électrons . 

Analysons les résultats présentés. Selon le tableau périodique, l’argon posséde trois 

niveaux d’énergie. Ces trois groupes principaux d’énergie sont indiqués dans la 

figure 3.36: n = 1,n = 2 etn = 3 (les électrons ayant la plus grande énergie potentielle 

par le noyau, n = 3, ont la plus faible énergie d’ionisation, car ils sont moins fortement 

retenus). Dans les niveaux 2 et 3, on observe un dédoublement des énergies. Par exemple, 

Porbitale s du niveau 2 posséde une énergie légérement plus faible que les trois orbitales p. 

I] faut donc en conclure que les niveaux principaux d’énergie sont divisés en sous-couches 

ou sous-niveaux d’énergie qui se caractérisent par le type d’orbitales qui les composent. 

Le nombre de sous-niveaux est en relation directe avec la valeur n du niveau (tableau 3.2): 

un niveau n posséde n sous-niveaux. 

70) 

6,0 

5,0 

4,0 

3,0 

2,0 

1,0 
Intensité relative des signaux photoélectroniques 

BH Sy Sey a aeeeanne hs seeeneearey, 

100 n=3 10,00 n=2 100,00 n=1 1000,00 

Energie dionisation (MJ/mol) 

A FIGURE 3.36 Intensité des signaux photoélectroniques de I’atome d’argon Etant obtenues par 
spectroscopie photoélectronique, ces valeurs sont les mémes pour chaque électron d’une catégorie donnée. 

Ainsi, |‘hélium présente une seule valeur pour ses deux électrons, alors qu'il aurait deux valeurs distinctes si on 

ionisait successivement chaque électron, comme on en discutera dans le chapitre 4. Les annotations apparaissant 

en orangé indiquent les correspondances avec le modéle quantique: n représentant les niveaux d’énergie et s, p, 

les Sous-niveaux (ou sous-couches). 

irises, Répartition des electrons dans les niveaux et les sous-niveaux 
selon le modeéle quantique 

Nombre maximal 

Nombre de sous- d‘électrons par 
Valeur de n niveaux possibles Sous-niveaux sous-niveau 

1 1 1s 2 

2 2 2s, 2p 2,6 

3 3 3s, 3p, 3d 2,6, 10 

4 4 As, 4p, 4d, 4f 2,6, 10, 14 

5 5 5s, 5p, 5d, 5f, 5g 2,6, 10, 14, 18 

* Sorte d’électrons, c’est-a-dire une catégorie d’électrons qui possédent une énergie spécifique. 

ll est a noter que dans la figure 3.36, 

on ne percoit pas le sous-niveau d du 

niveau n = 3, car dans l’atome d‘argon, 

ce SOuS-niveau n’a pas encore 
été rempli. 



126 CHAPITRE3 Conception moderne de |'atome et mécanique quantique 

Niveaux et sous-niveaux 

TRIER Donnez, en ordre, DONNEE Al est I’élément 13 du tableau 

les niveaux et les sous-niveaux périodique. 

PELE ree eee INFORMATIONS RECHERCHEES 
aluminium. ; 

Niveaux et sous-niveaux occupés dans l’atome 

d’aluminium 

RESOUDRE Etablir les sous-niveaux | SOLUTION 

possibles pour chacun des niveaux | A] est placé sur la troisiéme période, il posséde 

présents, puis placer les electrons donc trois niveaux. Son numéro atomique 

en partant du premier niveau. étant 13, il y a donc 13 électrons a placer dans 
V’atome a l’état fondamental. 

Nombre 

Niveaux Sous-niveaux d'électrons 

1 2 

2 

TS) 6H: "Sl (1 ow —- © @D Nm 

On s’arréte ici, car aluminium ne posséde 

que 13 électrons. Le sous-niveau 3p est donc 

incomplet et le 3d est vide. 

On peut écrire que l’aluminium posséde 

la distribution (configuration) électronique 

suivante : 

1s? 287 2p°357 3p" 

EXERCICE PRATIQUE 3.7 

Donnez, en ordre, les niveaux et les sous-niveaux possibles des atomes de phosphore 

et d’oxygéne, puis écrivez les configurations électroniques de ces atomes. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

47 a 50. 

EX] Nombres quantiques 
Comme il existe une multitude de solutions a l’équation de Schrédinger, il a fallu déve- 
lopper un systeme qui permettrait d’identifier chacune des solutions générées par le 
modele. Chaque orbitale est donc spécifiée par trois nombres quantiques interreliés : le 
nombre quantique principal (1), le nombre quantique de moment angulaire (J) (par- 
fois appelé le nombre quantique azimutal) et le nombre quantique magnétique (m)). 
Ces nombres quantiques possédent tous des valeurs entigres, comme l’ont laissé entrevoir 
’équation de Rydberg et le modéle de Bohr. Chacun de ces nombres correspond aux 
différents aspects du modéle atomique moderne: n représente le niveau principal d’énergie 
(couche) ; / correspond a la nature du sous-niveau d’énergie (sous-couche) et my renvoie a une 
orbitale spécifique. Un quatriéme nombre quantique, le nombre quantique de spin (m,) 
détermine l’orientation du spin de I’électron présent dans l’orbitale. 



Nombre quantique principal (n) 

Le nombre quantique principal est un nombre entier qui détermine la taille et l’énergie 

globales dune orbitale. I] correspond aux niveaux d’énergie du modéle. Ses valeurs pos- 

sibles sont n = 1, 2, 3, etc. Pour l’atome d’hydrogéne, I’énergie d’un électron dans une 

orbitale de nombre quantique n est donnée par I’équation de Bohr vue précédemment: 

f= = 2 18 107° (=) (= (ea ee) 
n 

L’énergie est négative parce que l’énergie potentielle d’un électron dans un atome est 

inférieure a l’énergie de l’électron quand il est trés éloigné de l’atome (qui est considérée 

comme zéro). Remarquez que les orbitales dont les valeurs de n sont plus élevées ont des 

énergies potentielles plus grandes (moins négatives), comme le montre le diagramme des 

niveaux d’énergie ci-dessous. Remarquez également que lorsque n augmente, la diffé- 

rence entre les niveaux d’énergie diminue. 

HSA pecs eth ee 1365010719) 
= 3 Lee eo 2 0g 

n=2— B= -5,45 x 10-19] 
vo 

“Bb 
o 
S 

ras] 

(, SS = S10) 

Nombre quantique de moment angulaire (/) 

Le nombre quantique de moment angulaire est un nombre entier qui correspond aux 

sous-niveaux d’énergie du modele: s, p, d, f. [| détermine la forme de l’orbitale. Les 

valeurs possibles de / sont 0, 1, 2, ..., (2 — 1). Autrement dit, pour une valeur donnée 

de n, / peut étre n’importe quel nombre entier (incluant 0) jusqu’a n — |. Par exemple, 

sin = 1, alors la seule valeur possible de / est 0; sin = 2, les valeurs possibles de / sont 

0 et 1. Afin d’éviter la confusion entre n et /, des lettres sont souvent assignées aux 

valeurs de /, comme suit: 

Valeurde/  Désignation par la lettre 

/=0 S 

[=] p 

[=2 d 

[=3 f 

Nombre quantique magnétique (m)) 

Le nombre quantique magnétique est un nombre entier qui définit orientation de l’orbi- 

tale. Les valeurs possibles de m, sont des valeurs entieres (incluant 0) qui varient de —1 a 

+]. Par exemple, si / = 0, alors la seule valeur possible de m, est 0; si / = 1, les valeurs 

possibles de m, sont —1, 0 et +1. 

3.6 Nombres quantiques 

Les valeurs de / plus grandes que 

3 sont désignées par des lettres qui 

suivent l’ordre alphabétique; ainsi, 

/= 4 est désigné par g,/= 5 est 

désigné par A, et ainsi de suite. 

127 
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<@) Lien conceptue! 3.4 Relation entre net / 

© 

Uidée d'un électron « en rotation 

sur jui-méme » est une espece de 

métaphore. Une fagon plus correcte 

d’exprimer la méme idée consiste a 

dire qu'un électron posséde un moment 

angulaire intrinseque si on le considére 

comme un corpuscule ou une phase 

précise si on le considere comme 

une onde. 

> FIGURE 3.37 Spindel'électron 
U'électron étant une charge négative qui 

tourne sur elle-méme, il génére un champ 

magnétique dont I’orientation dépend du 

sens de rotation. Par convention, un spin 

de +2 est associé au sens antihoraire 

alors que le sens horaire correspond 

aun spin de —. 

Quelles sont toutes les valeurs possibles de / pour n = 3? 

(a) 0 (ou 8). (c) ‘0, 1 et 2 Ous, p et d). 

(b) 0 et 1 (ou s et p). (d) 0, 1,2 et 3 (Cou s, p, d et f). 

Lien conceptuel 3.5 Relation entre / et m, 

Quelles sont les valeurs possibles de m, pour / ay? 

(a) 0, 1 et 2. (b) 0. (C) = l0eteaer: @d) —2, =1, 0; het +2: 

Nombre quantique de spin (m,) 
Le nombre quantique de spin définit l’orientation du spin de l’électron. Le spin de l’élec- 

tron est une propriété fondamentale d’un électron (comme sa charge négative). Des expé- 

riences sur les rayons cathodiques ont démontré que lorsqu’un faisceau d’électrons est 

soumis 4 un champ magnétique, une partie de ce faisceau est déviée vers le haut, alors 

que l’autre est déviée vers le bas. Une explication peut étre proposée grace a la nature 

corpusculaire de I’électron. L’électron étant une charge négative qui tourne sur elle-méme, 

il posséde done des propriétés magnétiques. Comme il y a deux sens de rotation possible 

pour une particule, il y a donc deux «catégories » d’électrons (figure 3.37). 

Lorientation du spin de l’électron est quantifiée et comporte seulement deux possi- 

bilités représentées par une fléche vers le haut (m, = +1/2) et une fléche vers le bas 

(m, = —1/2). On peut aussi expliquer l’existence de ces deux sortes d’électrons par leur 

nature ondulatoire, l'un étant déphasé par rapport a l’autre dans une méme orbitale. 

Comme nous le verrons dans le prochain chapitre, le nombre quantique de spin devient 
important quand on commence a examiner comment les électrons occupent les orbitales. 
Pour l’instant, nous ne considérons que les trois premiers nombres quantiques. 

Chaque combinaison particuliére des trois premiers nombres quantiques (n, / et m)) 
détermine une orbitale atomique unique. Par exemple, l’orbitale avec les valeurs n = 1, 
| = 0 etm, = 0 désigne lorbitale 1s. Dans 1s, le 1 est la valeur de n et s indique que / = 0. 
I] n’y a qu'une orbitale 1s dans un atome, et sa valeur de m, est zéro. Les orbitales qui ont 
la meme valeur de n se situent dans le méme niveau principal (ou couche principale). Les 
orbitales avec la méme valeur de n et de / occupent le méme sous-niveau (ou sous-couche). 
Le diagramme qui suit montre toutes les orbitales, chacune représentée par un petit carré, 
dans les trois principaux niveaux. 

Par exemple, le niveau n = 2 contient les sous-niveaux / = 0 et / = 1. Dans le niveau 
n = 2, le sous-niveau / = 0 (appelé sous-niveau 2s) ne contient qu’une seule orbitale 
(Vorbitale 2s), avec m,; = 0. Le sous-niveau / = | (appelé sous-niveau 2p) contient trois 
orbitales 2p, avec m; = —1, 0, +1 (les orbitales 2p,, 2pyet2p,): 



3.6 Nombres quantiques 

En général, notez les remarques suivantes : 

¢ Dans un niveau, le nombre de sous-niveaux est égal an, le nombre quantique princi- 

pal. Donc, le niveau n = | aun sous-niveau, le niveau n = 2 en a deux, etc. 

¢ Dans un sous-niveau, le nombre d’orbitales est égal a 27 + 1. Donc, le sous-niveau s 

(/ = 0) aune orbitale, le sous-niveau 2p (/ = 1) a trois orbitales, le sous-niveau d (/ = 2) 

en a cinq, etc. 

¢ Le nombre d’orbitales dans un niveau est égal 4 n?. Donc, le niveau n = | a une orbi- 

tale, le niveau n = 2 a quatre orbitales, le niveau n = 3 a neuf orbitales, etc. 

Niveau principal 

(déterminé par n) 

Sous-niveau 

(déterminé 

par net I) 

| Sous-niveaux | Sous-niveau} | | Sous-niveaux | | Sous-niveaux 

Orbitale g ry aI 
(déterminée 

i 4 
ee 

par n, | et my) vi seen 

(ai iiiacite Nombres quantiques / ‘ 

Quels sont les nombres quantiques et les noms (par exemple, 2s, 2/) des orbitales 

dans le niveau principal n = 4? Combien existe-t-il d’orbitales pour n = 4? 

SOLUTION 

Commencez par déterminer | n = 4; par conséquent / = 0, 1, 2 et 3 

les valeurs possibles de / 

(a partir de la valeur donnée 

de n). Ensuite, déterminez 

les valeurs possibles de m, 

pour chaque valeur possible 

de /. Pour une valeur donnée 

de n, les valeurs possibles 

ae / goin O) I, Za oxen (a — 1D), 

Pour une valeur donnée de /, 
; ] Valeurs possiblesde m, Nom des orbitales 

les valeurs possibles de m, 

sont des valeurs entiéres, 0 0 4s(1 orbitale) 

incluant zéro, variant de —/ 1 =1,0, 1 4p (3 orbitales) 
a +/. Le nom d’une orbitale 2 -2,-1,0, +1, +2 4d (5 orbitales) 

est son nombre quantique 3 -3,-2,-1,0,+1,+2,+3  4f(7 orbitales) 
principal (7) suivi de la Nombre total d’orbitales = 42 = 16 
lettre correspondant a la 

valeur de 1. 

Le nombre total d’orbitales 

est donné par n’. 
ee ne eS Ue a aie opin ya (esalaieinsssdidinyaietaduepaumaterenmscimianeha.scake @ialaiesaieisinisinisre, sisiaialsielalaisisiainia\sida 6 A\a sisi dieisia aia 6b Siela,0\6)4\010.9.5)6,5\0\'¢-ni0\0\0i0 

EXERCICE PRATIQUE 3.8 

Donnez la liste des nombres quantiques associés a toutes les orbitales Sd. Combien 

existe-t-il d’orbitales 5d? 

129 



130 CHAPITRE3 Conception moderne de |'atome et mécanique quantique 

Nombres quantiques II 

Les ensembles de nombres quantiques suivants sont supposés déterminer chacun 

une orbitale. Un des ensembles est cependant erroné. Lequel ? Et dites pourquol. 

(a) n=3;1=0;m, 

(b) n =2;1=1;m, 

(c) n=1;1=0;m, 

(d) n= 

SOLUTION 

| KK ;l=1;m, 

0. 
=-1, 

0. 
= -2, 

ll 

ll 

Le choix (d) est erroné parce que, pour / = 1, les valeurs possibles de m, sont 

seulement —1, 0 et +1. 

EXERCICE PRATIQUE 3.9 

Les ensembles de nombres quantiques suivants sont supposés déterminer chacun une 

orbitale. Chaque ensemble, cependant, contient un nombre quantique inapproprié. 

Remplacez le nombre quantique inapproprié par un nombre correct. 

= +2. (a) n= 3;1=3;m, 

(b)n =2;1=13;m,= 

(ec) n=1;1=13;m, 

rae 

0. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

51 a 58, 66, 67 et 81. 

Termes clés (voir le glossaire) 

Alcalino-terreux (p. 123) 

Alcalins (p. 123) 

Amplitude (p. 94) 

Charge électrique (p. 91) 

Densité de probabilité (p. 116) 

Déterministe (p. 115) 

Diffraction (p. 109) 

Effet photoélectrique (p. 96) 

Electron (p. 91) 

Energie d’ionisation (/) 

(p. 124) 

Fonction d’onde (p. 116) 

Fonction de distribution 

radiale (p. 118) 

Fréquence (v) (p. 95) 

Halogénes (p. 123) 

Indétermination (p. 116) 

Interférence (p. 108) 

Interférence constructive 

(p. 108) 

Interférence destructive 

(p. 109) 

Loi de la conservation de 

la masse (p. 89) 

Loi des proportions définies 

(p. 90) 
Loi des proportions multiples 

(p. 90) 

Longueur d’ onde (A) (p. 94) 

Lumiere visible (p. 101) 

Micro-ondes (p. 102) 

Neutron (p. 93) 

Niveau principal (couches 

électroniques) (p. 118) 

Neeud (p. 118) 

Nombre quantique (p. 126) 

Nombre quantique de moment 

angulaire (/) (p. 126) 

Nombre quantique de spin 

(m,) (p. 126) 

Nombre quantique 

magnétique (7m,) (p. 126) 

Nombre quantique principal 

(n) (p. 126) 

Noyau (p. 92) 

Ondes radio (p. 102) 

Orbitale (p. 116) 

Phase (p. 108) 

Photon (quantum) (p. 98) 

Principe d’incertitude de 

Heisenberg (p. 114) 

Propriétés complémentaires 

(p. 113) 

Proton (p. 92) 

Radioactivité (p. 89) 

Rayons cathodiques (p. 91) 

Rayons X (p. 101) 

Rayonnement 

électromagnétique (p. 94) 

Rayonnement gamma (7) 

(p. 101) 

Rayonnement infrarouge (IR) 

(p. 102) 

Rayonnement ultraviolet (UV) 

(p. 101) 

Relation de De Broglie 

(p. 112) 

Sous-niveau (sous-couche) 

(pales) 

Spectre d’émission (p. 102) 

Spectre électromagnétique 

(p. 100) 

Spin de Il’électron (p. 126) 

Théorie atomique (p. 90) 

Théorie de la mécanique 

quantique (p. 88) 

Théorie nucléaire (p. 92) 

Tube a rayons cathodiques 

(p. 91) 



Concepts clés 

D’Aristote a Rutherford: un rappel de I'évolution du modéle 
classique (3.1) 

> Selon les philosophes de |’ Antiquité, la matiére est constituée 

de particules indestructibles appelées atomos. 

> Selon Dalton, tous les atomes d’un élément donné ont la méme 

masse et d’autres propriétés identiques. Les atomes se combinent 

dans des rapports simples de nombres entiers pour former des 

composés et les atomes d’un élément ne peuvent se transformer en 

atomes d’un autre élément. 

> J.J. Thomson a découvert l’électron a la fin des années 1800 en 

effectuant des expériences étudiant les propriétés des rayons 

cathodiques. I] a déduit l’existence d’une particule chargée négati- 

vement a |’intérieur de l’atome, |’électron, 2000 fois plus légére 

que I’hydrogene. I] propose le modéle atomique dit du «pain aux 

raisins » qui décrit un atome constitué d’une sphére homogéne et 

positive contenant de petites particules négatives. 

> En 1909, Ernest Rutherford a sondé la structure interne de |’atome 

en travaillant avec une forme de radioactivité appelée radiation a 

et a élaboré la théorie nucléaire de l’atome. Selon cette théorie, 

l’atome est principalement composé de vide; la majeure partie de 

Sa masse est concentrée dans une minuscule région appelée noyau 

(de charge positive) et la majeure partie de son volume est occupée 

par les électrons relativement légers (de charge négative). 

Nature de la lumiére et modéle de Bohr (3.2) 

> La lumiére est un type de rayonnement électromagnétique, une 

forme d’énergie incluse dans des champs électrique et magné- 

tique oscillants qui se déplacent dans l’espace a la vitesse de 

3,00 X 108 m/s. 
> La lumiere posseéde des caractéristiques ondulatoires: elle peut étre 

caractérisée par sa longueur d’onde (la distance entre les sommets 

de l’onde) et par son amplitude (la hauteur des crétes de I’ onde). 

> Leffet photoélectrique a révélé la nature corpusculaire de la lumiere, 

laquelle peut aussi étre caractérisée par |’énergie transportée par 

chaque photon. 

> Le modéle atomique de Bohr stipule que |’ énergie de |’ €électron est 

quantifiée dans |’atome; |’électron ne peut occuper que certaines 

positions (orbites) autour de son noyau. Bohr nomme ces niveaux 

d’énergie états stationnaires. 

> La spectroscopie atomique est |’étude de la lumiere absorbée et 

émise par la matiére. Selon Bohr, la lumiére est absorbée ou émise 

par les atomes quand un électron effectue une transition d’un 

niveau d’énergie 4 un autre. Les longueurs d’onde absorbées ou 

émises dépendent des différences d’énergie entre les niveaux 

mis en jeu dans la transition; de grandes différences d’énergie 

Relation entre la fréquence (v), la longueur d’onde (A) 

et la vitesse de la lumiére (c) (3.2) 

C= NP 

Relation entre I énergie (E), la frequence (v), la longueur d’onde (A) 

et la constante de Planck (A) (3.2) 

he 
KE — hy = — 

Xr 

131 Résumé du chapitre 

entrainent de petites longueurs d’onde et de petites différences 

d’énergie entrainent de grandes longueurs d’ onde. 

Modele quantique (3.3 a 3.6) 

> Les patrons d’interférence produits par des faisceaux d’électrons 

indiquent que les électrons possédent une nature ondulatoire. La 

relation de De Broglie permet de quantifier leur longueur d’ onde 

associée a un corps a partir de sa masse et de sa vitesse. 

> La nature ondulatoire et la nature corpusculaire de la matiére sont 

complémentaires, ce qui signifie que plus on en connait sur l’une, 

moins on en sait sur l’autre. La dualité onde-particule des électrons 

est quantifiée dans le principe d’incertitude de Heisenberg, qui sti- 

pule qu'il y a une limite a notre connaissance a la fois de la position 

d’un électron (associée a la nature corpusculaire de |’ électron) et de 

la vitesse d’un électron (associée a la nature ondulatoire de I’ élec- 

tron): plus l’une est précise, plus |’ autre est incertaine. 

> Lincapacité de connaitre simultanément la position et la vitesse 

d’un électron entraine |’indétermination, c’est-a-dire l’incapacité 

a prédire une trajectoire pour |’électron. Par conséquent, le com- 

portement de |’électron est indéterminé autour de son noyau. 

> Dans le cas des électrons, la trajectoire qu’on associe normale- 

ment a des objets macroscopiques est remplacée par des descrip- 

tions statistiques qui montrent non pas la trajectoire de |’ électron, 

mais la région ou il est le plus probable qu’il se trouve. 

> La facon la plus commune de décrire les électrons dans les atomes 

selon la mécanique quantique consiste a résoudre |’équation de 

Schrédinger pour les états d’énergie des électrons dans |’atome. 

Lorsque |’électron est dans ces états, son énergie est bien définie, 

mais sa position ne l’est pas. La position d’un électron est décrite par 

un diagramme de distribution des probabilités appelé une orbitale. 

> Il existe chez les éléments d’origine naturelle quatre types princi- 

paux d’orbitales. Les orbitales de type s sont uniques et de formes 

sphériques. Les orbitales de type p s’assemblent en groupe de trois 

et sont bilobées. Les orbitales de type d sont quadrilobées et viennent 

en groupe de cing et finalement il y a sept orbitales de type f- 

> Le modéle moderne de l’atome est un modeéle bati a l’aide 

d’orbitales atomiques réparties en niveaux (couches) et en sous- 

niveaux (sous-couches) d’énergie. Pour un niveau n, il existe n 

sous-niveaux. 

> Les orbitales sont caractérisées par trois nombres quantiques: n, / 

et m;. Le nombre quantique principal (n) détermine |’énergie de 

l’électron et la taille de l’orbitale ; le nombre quantique de mouve- 

ment angulaire (/) détermine la forme de l’orbitale; et le nombre 

quantique magnétique (m,) détermine |’ orientation de I’ orbitale. I] 

existe un quatriéme nombre quantique, le nombre quantique de 

spin (m,), qui permet de caractériser |’électron. 

Relation entre l'énergie d'un électron et son niveau n dans l'atome 

d‘hydrogéne (3.2) 

: I 
En = Ral “| 218 107° (=) Gest 1h2-39..9 

n 
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Relation entre la transition d'un électron d'un niveau Apia) a UN 

Niveau Mya) et la variation d’énergie associée a cette transition (3.2) 

(3! | 
AE Ra eae 5 

ny nf 

Arhal = 21 8« 10R i — — 7 a Ni 3) 
ny n 

Relation de De Broglie: relation entre la longueur d’onde (A), 

la masse (m) et la vitesse (v) d'une particule (3.3) 

h 

my 

Principe d'incertitude de Heisenberg (3.3) 

Ax mAv = oe 

4ar 

@lacile IM) moyen @ iifficile 

Problemes par sujet 

Lois de la conservation de la masse, des proportions 

définies et des proportions multiples / Modéle atomique 

classique (3.1) 

&) 1. On met le feu a un ballon gonflé a ’hydrogéne. Au cours de la 

combustion, 1,50 g @hydrogéne réagit avec 12,0 g d’oxygéne. 

Combien de grammes de vapeur d’eau sont formés ? (Supposez 

que la vapeur d’eau est le seul produit.) 

® 2. Leréservoir d’une automobile contient 21 kg d’essence. Lorsque 

essence brtile, 84 kg d’oxygene sont consommés et du dioxyde 

de carbone et de l’eau sont produits. Quelle est la masse totale 

combinée du dioxyde de carbone et de eau formés ? 

& 3. Deux échantillons de tétrachlorure de carbone sont décomposés 

en leurs éléments constituants. Un échantillon produit 38,9 g de 

carbone et 448 g de chlore, et l’autre échantillon produit 14,8 ¢ 

de carbone et 134 g de chlore. Ces résultats sont-ils conformes 

a la loi des proportions définies ? Expliquez pourquoi. 

& 4. Deux échantillons de chlorure de sodium sont décomposés en 

leurs éléments constituants. Un échantillon produit 6,98 g de 

sodium et 10,7 g de chlore, et l'autre échantillon produit 11,2 g 

de sodium et 17,3 g de chlore. Ces résultats sont-ils conformes 

a la loi des proportions définies ? Expliquez pourquoi. 

= 5. Dans le fluorure de sodium, le rapport des masses de sodium 

au fluor est 1,21:1. Lorsqu’il est décomposé, un échantillon de 

fluorure de sodium produit 28,8 g de sodium. Combien de 

fluor (en grammes) se forme-t-il ? 

) 6. Lorsquwil est décomposé, un échantillon de fluorure de magné- 

sium produit 1,65 kg de magnésium et 2,57 kg de fluor. Un 

second échantillon produit 1,32 kg de magnésium. Combien de 

fluor (en grammes) le second échantillon a-t-il produit ? 

Deux composés différents contenant de osmium et de l’oxy- 

géne ont les masses suivantes d’oxygéne par gramme d’os- 

mium: 0,168 g et 0,3369 g. Montrez que ces quantités confirment 

la loi des proportions multiples. 

‘F) 8. Le palladium forme trois composés différents avec le soufre. 

La masse de soufre par gramme de palladium dans chaque 

composé est donnée ci-dessous: 

Composé Grammes de S par gramme de Pd 

A 0,603 

B 0,301 

C 0,151 

Montrez que ces masses confirment la loi des proportions 

multiples. 

6 9. Le soufre et l’oxygéne forment le dioxyde de soufre et le 

trioxyde de soufre. Lorsque des échantillons de ces produits 

sont décomposés, le dioxyde de soufre produit 3,49 g d’oxy- 

géne et 3,50 g de soufre, alors que le trioxyde de soufre pro- 

duit 6,75 g d’oxygeéne et 4,50 g de soufre. Calculez la masse 

d’oxygéne par gramme de soufre pour chaque échantillon et 

montrez que ces résultats confirment la loi des proportions 

multiples. 

2) 10. Le soufre et le fluor forment plusieurs composés différents, 

dont l’hexafluorure de soufre et le tétrafluorure de soufre. La 

décomposition d’un échantillon d’hexafluorure de soufre pro- 

duit 4,45 g de fluor et 1,25 g de soufre, alors que la décompo- 

sition d’un échantillon de tétrafluorure de soufre produit 

4,43 g de fluor et 1,87 g de soufre. Calculez la masse du fluor 

par gramme de soufre pour chaque échantillon et montrez que 

ces résultats confirment la loi des proportions multiples. 

® 11. Parmi les énoncés suivants, lesquels sont conformes a la théo- 

rie atomique de Dalton telle quelle a été €noncée a lorigine ? 

Expliquez pourquoi. 

(a) Les atomes de soufre et d’oxygéne ont la méme masse. 

(b) Tous les atomes de cobalt sont identiques. 

(c) Les atomes de potassium et de chlore se combinent dans 

un rapport 1:1 pour former le chlorure de potassium. 

(d) Les atomes de plomb peuvent étre transformés en or. 

F 12. Parmi les énoncés suivants, lesquels ne sont pas conformes 

a la théorie atomique de Dalton telle qu’elle a été énoncée a 

Yorigine ? Expliquez pourquoi. 

(a) Tous les atomes de carbone sont de la méme grosseur. 

(b) Un atome d’oxygéne se combine avec 1,5 atome d’hydro- 

géne pour former une molécule d’eau. 

(c) Deux atomes d’oxygéne se combinent avec un atome de 

carbone pour former une molécule de dioxyde de carbone. 

(d) La formation d’un composé met souvent en jeu la destruc- 

tion d’un ou de plusieurs atomes. 

@ 13. Parmi les énoncés suivants, lesquels sont conformes & la théorie 
nucléaire de Rutherford telle qu’elle a été énoncée a Vorigine? 
Expliquez pourquoi. 

(a) Le volume d’un atome est principalement constitué de vide. 
(b) Le noyau d’un atome est petit comparé a la taille de ’'atome. 
(c) Les atomes de lithium neutres renferment plus de neu- 

trons que de protons. 

(d) Les atomes de lithium neutres renferment plus de protons 
que d’électrons. 



@ u. Parmi les énoncés suivants, lesquels ne sont pas conformes a 

la théorie nucléaire de Rutherford telle qu’elle a été énoncée A 

Porigine ? Expliquez pourquoi. 

(a) Etant donné que les électrons sont plus petits que les pro- 

tons et que l’atome d’hydrogéne contient seulement un 

proton et un électron, le volume de l’atome d’hydrogéne 

devrait étre principalement constitué du proton. 

(b) Un atome d’azote a sept protons dans son noyau et sept 

électrons a l’extérieur de son noyau. 

(c) Un atome de phosphore a 15 protons dans son noyau et 

150 électrons a l’extérieur de son noyau. 

(d) La majeure partie de la masse d’un atome de fluor est due 

a ses neuf électrons. 

Modele de Bohr (3.2) 

@ 15. 

Mj 16. 

@ 1’. 

@ 13. 

@ 19. 

La distance du Soleil 4 la Terre est de 1,496 X 10° km. En 

combien de temps la lumiére voyage-t-elle du Soleil a la Terre ? 

Proxima Centauri est l’étoile la plus proche de notre soleil, a 

une distance de 4,3 années-lumiére du Soleil. Une année- 

lumiére est la distance que la lumiére franchit en une année 

(365 jours). A quelle distance, en kilométres, Proxima Centauri 

se trouve-t-elle de la Terre ? 

Classez ces types de rayonnement électromagnétique en ordre 

croissant (1) de longueur d’onde et (ii) d’énergie par photon: 

(a) Ondes radio. 

(b) Micro-ondes. 

(c) Rayonnement infrarouge. 

(d) Rayonnement ultraviolet. 

Classez ces types de rayonnement électromagnétique en 

ordre (i) croissant de fréquence et (ii) décroissant d’énergie par 

photon: 

(a) Rayons gamma. 

(b) Ondes radio. 

(c) Micro-ondes. 

(d) Lumieére visible. 

Calculez la fréquence de chacune des longueurs d’onde de 

rayonnement électromagnétique : 

(a) 632,8 nm (longueur d’onde de la lumiere rouge du laser 

hélium-néon). 

(b) 503 nm (longueur d’onde de rayonnement solaire 

maximal). 

(c) 0,052 nm (une longueur d’onde contenue dans les rayons X 

en médecine) 

Calculez la longueur d’onde de chacune des fréquences de 

rayonnement électromagnétique : 

(a) 100,2 MHz (fréquence caractéristique de la bande radio 

FM). 
(b) 1070 kHz (fréquence caractéristique de la bande radio 

AM) (donnez quatre chiffres significatifs). 

(ec) 835,6 MHz (fréquence courante utilisée pour la commu- 

nication par téléphone cellulaire). 

Calculez l’énergie d’un photon de rayonnement électromagné- 

tique 4 chacune des longueurs d’onde indiquées au probleme 19. 

Calculez l’énergie d’un photon de rayonnement électromagné- 

tique 4 chacune des fréquences indiquées au probleme 20. 

Une impulsion laser dont la longueur d’onde est de 532 nm 

contient 4,88 mJ d’énergie. Combien de photons y a-t-il dans 

limpulsion laser ? 

Une lampe chauffante produit 41,7 W de puissance a une lon- 

gueur d’onde de 6,5 pm. Combien de photons cette lampe 

émet-elle par seconde? (1 W = | J/s) 

Mj 25. 

Mj 26. 

iM) 27. 

Mj 28. 
MJ 29. 

@ 30. 

@31. 

@ 32. 

© 33. 

My 34. 

iM) 35. 

O36. 

®> 37. 

133 Exercices 

Déterminez I’Energie de 1 mol de photons pour chaque sorte 

de lumiére. (Donnez trois chiffres significatifs.) 

(a) Rayonnement infrarouge (1500 nm). 

(b) Lumiére visible (500 nm). 

(c) Rayonnement ultraviolet (150 nm). 

Combien d’€nergie est contenue dans | mol de chaque type de 

photons ? 

a) Photons de rayons X dont la longueur d’onde est de 

0,155 nm. 

b) Photons de rayons y dont la longueur d’onde est de 2,55 X 

10> nm. 

Expliquez comment le modéle de Bohr relie la nature cor- 

pusculaire de la lumiére aux particules de l’atome. Faites un 

schéma. 

Pourquoi peut-on dire que le modéle de Bohr est quantifié ? 

A Vaide du modéle de Bohr, expliquez la différence entre un 

spectre d’émission et un spectre d’absorption. 

Un électron dans un atome d’hydrogéne est promu avec de 

Pénergie électrique a un état excité de n = 2. Latome émet 

alors un photon. Quelle est la valeur de n pour l’électron aprés 

son émission ? 

Déterminez si chaque transition dans un atome d’hydrogéne 

correspond a une absorption ou a une émission d’énergie. 

(a) n=35n=1. 

(b) n=25n = 4. 

(ce) n=4>5n = 3. 

Selon le modéle de Bohr pour l’atome d’hydrogene, quelle 

transition électronique produit la lumiére de la plus grande 

longueur d’onde:n = 2>n = 1 oun =3->n=1? 

Selon le modéle de de Bohr pour l’atome d’hydrogene, quelle 

transition produit la lumiére de la plus grande longueur 

donde: n = 3 > n =2 0un = 4—>n = 3? 

Calculez la longueur d’onde de la lumiére émise quand un 

électron dans un atome d’hydrogéne effectue chacune des 

transitions suivantes et indiquez dans quelle région du spectre 

électromagnétique (infrarouge, visible, ultraviolette, etc.) se 

trouve la lumiére. 

(a) n=25n=1. 

(b) n=35n= 1. 

Calculez la fréquence de la lumiére émise quand un électron 

dans un atome d’hydrogeéne effectue chacune des transitions 

suivantes. 

(a) n=4>5n =3. (ce) n=S73n=4. 

(b) n=S7n= 1. (d) n=6—>n=5S. 

Un électron dans le niveau n = 7 de latome d’hydrogeéne 

retombe a un niveau d’énergie plus faible, émettant de la 

lumiére de 397 nm. Quelle est la valeur de n du niveau sur 

lequel retombe l’électron ? 

(c) n=43n=2. 

(d) n=S5>n=2. 

Un électron dans un atome d’hydrogéne retombe au niveau 

n = 4, émettant de la lumiére de 114 THz. Quelle est la valeur 

de n du niveau dont provient I’électron ? 

Mécanique quantique et atome (3.3) 

® 38. 

® 39. 

® 40. 

Qw’arrive-t-il au patron d’interférence si on essaie de détermi- 

ner quelle fente l’électron traverse en utilisant un laser placé 

directement derriére les fentes ? 

Calculez la longueur d’onde d’un électron qui se déplace a 

1,55 X 10° m/s. 

Un électron a une longueur d’onde de De Broglie de 225 nm. 

Quelle est la vitesse de I’électron ? 
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iM) 41. 

iM) 42. 

CHAPITRE3 Conception moderne de |'atome et mécanique quantique 

Calculez la longueur d’onde de De Broglie d’une balle de 

baseball de 143 g qui se déplace & 153 km/h. Pourquoi la 

nature ondulatoire de la matiére n’est-elle pas importante en 

ce qui concerne la balle? 

Un pistolet de calibre 0,22 tire une balle de 27 g 4 une vitesse 

de 765 m/s. Calculez la longueur d’onde de De Broglie de la 

balle. La nature ondulatoire de la matiére est-elle importante 

en ce qui concerne les balles ? 

Orbitales, niveaux et sous-niveaux (3.4 et 3.5) 

@ 43. 

@ 44. 

@ 45. 

© 46. 

@ 4. 

@ 48. 

@ 49. 

Mi 59. 

Mj 60. 

@ 61. 

®°2. 

Faites un schéma des orbitales 1s et 2p. En quoi les orbitales 

2s et 3p différent-elles des orbitales ls et 2p? 

Faites un schéma des orbitales 3d. En quoi les orbitales 2s et 

4d différent-elles des orbitales 3d? 

Quel électron est, en moyenne, plus pres du noyau: un élec- 

tron dans une orbitale 2s ou un électron dans une orbitale 3s ? 

Quel électron est, en moyenne, plus loin du noyau: un élec- 

tron dans une orbitale 3p ou un électron dans une orbitale 4p ? 

Qu’entend-on par électrons de valence? En quoi cela influence- 

t-il le comportement de l’atome ? 

Donnez la distribution des électrons dans les niveaux des atomes 

des éléments suivants: sodium, carbone, hélium, soufre. 

Pour chacun des éléments de l’exercice 48, donnez la configu- 

ration électronique (niveaux et sous-niveaux). 

Les rayonnements ultraviolets et ceux de plus petites lon- 

gueurs d’onde peuvent endommager les molécules biologiques 

parce qu’elles transportent suffisamment d’énergie pour briser 

les liaisons dans les molécules. I] faut 348 kJ/mol pour rompre 

une liaison carbone-carbone. Quelle est la plus grande lon- 

gueur d’onde qui posséde assez d’énergie pour rompre de 

telles liaisons ? 

Lceil humain contient une molécule appelée | 1-cis-rétinal qui 

change de conformation lorsqu’elle est frappée par une 

lumiére d’énergie suffisante. Le changement de conformation 

déclenche une série d’événements a l’issue desquels un signal 

électrique est émis et envoyé au cerveau. L’énergie minimale 

requise pour changer la conformation du 11-cis-rétinal est 

d’environ 164 kJ/mol. Calculez la plus grande longueur d’onde 

visible par l’oeil humain. 

Une feuille verte posséde une surface de 2,50 cm”. Si le rayon- 

nement solaire est de 1000 W/m?, combien cette feuille recoit- 

elle de photons chaque seconde? Donnez trois chiffres 

significatifs et supposez que la longueur d’onde moyenne du 

rayonnement solaire est de 504 nm. 

Dans une technique utilisée pour l’analyse des surfaces appe- 

lée spectroscopie des électrons Auger (AES), des électrons 

sont accélérés vers une surface métallique. En arrivant sur la 

plaque métallique, les électrons provoquent l’émission d’élec- 

trons secondaires, appelés électrons Auger. L’énergie ciné- 

tique des électrons Auger dépend de la composition de la 

surface. La présence d’atomes d’oxygéne sur la surface donne 

naissance a des électrons Auger dont l’énergie cinétique est 

environ de 506 eV. Quelle est la longueur d’onde de De 

Broglie de tels électrons ? 

ls 
E = 5m: 1 électron volt (eV) = ING. Was <i Ogee q 

@ 50. A quoi ressembleraient les résultats en spectroscopie photoé- 

lectronique d’un échantillon gazeux de soufre ? 

Nombres quantiques (3.6) 

® 51. 

@ =. 

@ 53. 

@ 54. 

@55. 

®56. 

@ 57. 

®53. 

Ml 64. 

Mj 65. 

@ 66. 

Mj 67. 

© 68. 

Mj 69. 

Quelles sont les valeurs possibles de / pour chaque valeur de n? 

(a) 1. (b) 2. (oO) 3, (d) 4. 

Quelles sont les valeurs possibles de m, pour chaque valeur de /? 

(a) 0. (b) 1. (@) 2 (d) 3. 

Pour le niveau n = 3, donnez toutes les valeurs possibles de / 

et de m;. Combien d’orbitales le niveau n = 3 contient-il ? 

Pour le niveau n = 4, donnez toutes les valeurs possibles de / 

et de m;. Combien d’orbitales le niveau n = 4 contient-il ? 

Quelles sont les valeurs possibles de m,? 

Que désigne chaque valeur possible de m, dans le 

probleme 55? 

Quel ensemble de nombres quantiques ne peut pas exister 

pour déterminer une orbitale ? 

(a) n=2,1=1,m,= —-l. 

(b) n = 3,1 = 2, m, = 0. 

(c) n= 3,1 =3, m, = 2. 

(d) n = 4,1 = 3, m, = 0. 

Quelles combinaisons de n et de / représentent des orbitales 

réelles et lesquelles sont erronées ? 

(a) 1s. (b) 2p. (c) 4s. (d) 2d. 

Un photon de rayon X dont la longueur d’onde est de 0,989 nm 

frappe une surface et en arrache un électron qui s’éloigne 

ensuite a une certaine vitesse. L’énergie cinétique de l’électron 

émis est de 969 eV. Quelle est l’énergie (qui lait l’électron a 

son noyau) en kJ/mol ? 

Lees 2 
E = a 1 électron volt (eV) = 1,602 xX 10 "s) 

Lionisation consiste a arracher un électron d’un atome. 

Combien d’€énergie faut-il pour ioniser un atome d’hydrogéne 

dans son état fondamental (ou de plus faible énergie) ? Quelle 

longueur d’onde de lumiére contient assez d’énergie dans un 

seul photon pour ioniser un atome d’hydrogéne ? 

L’énergie requise pour ioniser le sodium est de 496 kJ/mol. 

Quelle fréquence minimale de la lumiére est nécessaire pour 

ioniser le sodium ? 

Supposons que dans un univers paralléle, les valeurs possibles 

de / sont des valeurs entiéres de 0 4n (au lieu de 0 an — 1). En 

supposant qu’il n’y a pas d’autres différences avec cet univers, 

combien d’orbitales occuperaient chaque niveau ? 

(a) n= 1. (b) n= 2. () n=3. 

Supposons que, dans un univers paralléle, les valeurs pos- 

sibles de m, sont des valeurs entiéres incluant 0 qui varient de 
—l— 1al1+ 1 (au lieu de simplement —/ 4 +/). Combien 
dorbitales occuperaient chaque sous-niveau ? 

(a) Sous-niveau s. (b) Sous-niveau p. (c) Sous-niveau d. 

L’énergie de liaison (f) des électrons dans un métal est de 
193 kJ/mol. Trouvez la fréquence seuil de ce métal. 

Afin qu'une réaction de fusion thermonucléaire de deux deu- 
térons (jH*) se produise, les deutérons doivent entrer en col- 
lision entre eux a une vitesse d’environ 1 X 10° m/s. Trouvez 
la longueur d’onde d’un tel deutéron (1 u = 1,661 x 1074 g), 



70. 

@71. 

Problemes défis 

p74. Un électron confiné dans une boite unidimensionnelle a des 

@>75. 

Problemes conceptuels 

La vitesse du son dans lair est de 344 m/s a la température 

ambiante. La fréquence la plus basse d’un grand tuyau d’orgue 

est de 30 s _! et la fréquence la plus haute d’un piccolo est de 

1,5 X 104s "1. Trouvez la différence de longueur d’onde entre 
ces deux sons. 

Une ampoule de 5,00 mL d’une solution de naphtaléne 

0,100 mol/L dans hexane est excitée par un éclair de lumiére. 

Le naphtaléne émet 15,5 J d’énergie a une longueur d’onde 

moyenne de 349 nm. Quel pourcentage des molécules de 

naphtaléne ont émis un photon? 

niveaux d’énergie donnés par |’équation 

9) p 

n° he 
En = 

8 mL? 

ou n est un nombre quantique dont les valeurs possibles sont 

1, 2, 3, etc., m est la masse de la particule et L est la longueur 

de la boite (la masse d’un électron est de 9,11 x 107?! kg). 

(a) Calculez les énergies des niveaux n = 1,n = 2 etn = 3 

pour un électron dans une boite d’une longueur de 155 pm. 

(b) Calculez la longueur d’onde de la lumiére requise pour 

effectuer une transition den = 1>n=2etden=2— 

n = 3. Dans quelle région du spectre électromagnétique 

ces longueurs d’onde se retrouvent-elles ? 

Lénergie d’une molécule en vibration est quantifiée de fagon 

semblable a l’énergie d’un électron dans l’atome d’hydrogeéne. 

Les niveaux d’énergie d'une molécule en vibration sont don- 

nés par l’équation 

| 
En = 1e = pe Co) 

ou n est le nombre quantique dont les valeurs possibles sont 1, 

2, 3, etc., et v est la fréquence de vibration. La fréquence de 

vibration de HCI est approximativement de 8,85 x 10'3 571. 
Quelle énergie minimale (et la longueur d’onde associée) de 

lumiére est requise pour exciter cette vibration ? 

® 80. Quel énoncé est un exemple de la loi des proportions mul- 

Mj 81. 

Mj 82. 

tiples ? Expliquez votre choix. 

(a) On trouve que deux échantillons différents d’eau ont le 

méme rapport de I’hydrogéne a l’oxygene. 

(b) Lorsque ’hydrogéne et l’oxygéne réagissent pour former 

de l’eau, la masse d’eau formée est exactement égale a la 

masse d’hydrogéne et d’oxygéne qui ont réagi. 

(c) Le rapport de masse entre l’oxygéne et l’hydrogene dans 

eau est de 8:1. Le rapport de masse entre l’oxygéne et 

V’hydrogéne dans le peroxyde d’hydrogene (un composé 

qui ne contient que de I’hydrogéne et de l’oxygene) est de 

16:1. 

Expliquez la différence entre le modéle de Bohr pour l’atome 

d’hydrogéne et celui de la mécanique quantique. Le modele de 

Bohr est-il conforme au principe d’incertitude de Heisenberg ? 

La lumiére émise par une de ces transitions électroniques 

(n=4—>n = 3 0un = 3 n= 2) dans l’atome d’hydrogene 

a causé l’effet photoélectrique dans un métal donné, alors que 

la lumiére de l’autre transition ne l’a pas fait. Quelle transition 

a pu causer l’effet photoélectrique et pourquoi ? 

76. 

77. 

O78. 

&79. 

@ 83. 

Mj 84, 

135 Exercices 

Un laser produit 20,0 mW de lumiére rouge. En 1,00 h, le laser 

émet 2.29 X 107° photons. Quelle est la longueur d’onde du 

laser? 

Un laser de 1064 nm consomme 150,0 W de puissance élec- 

trique et produit un faisceau de 1,33 < 10'? photons par 

seconde. Avec quelle efficacité, exprimée en pourcentage, ce 

laser convertit-il la puissance électrique en lumiére ? 

Trouvez la vitesse d’un électron émis par un métal dont la 

fréquence seuil est de 2,25 X 10'4 s~! quand il est exposé a la 
lumiére visible dont la longueur d’onde est de 5,00 < 107’ m. 

De l’eau est exposée a un rayonnement infrarouge de longueur 

d’onde 2,8 X 10-4 cm. Supposez que toute la radiation est 

absorbée et convertie en chaleur. Combien de photons faut-il 

pour élever de 2,0 K la température de 2,0 g d’eau? 

En 2005, le prix Nobel de physique a été attribué, en partie, a 

des scientifiques qui ont produit des impulsions lumineuses 

ultra-courtes. Ces impulsions sont importantes dans les 

mesures mettant en jeu de trés courtes périodes de temps. Un 

défi dans la réalisation de ces impulsions est le principe d’in- 

certitude qui peut s’énoncer par rapport a l’énergie et au temps 

comme étant AEAt > h/47r. Quelle est l’incertitude de I’éner- 

gie (AE) associée 4 une impulsion rapide de lumiere laser qui 

dure seulement 5,0 femtosecondes (fs) ? Supposez que l’extré- 

mité de basse énergie de l’impulsion a une longueur d’onde de 

722 nm. Quelle est la longueur d’onde de l’extrémité d’énergie 

élevée de l’impulsion qui n’est limitée que par le principe 

d’incertitude ? 

Un métal dont la fréquence seuil est 6,71 < 10'* s7! émet un 
électron avec une vitesse de 6,95 X 10° m/s lorsqu’un rayonne- 

ment de 1,10 x 10'5 s~! frappe ce métal. Utilisez ces données 
pour calculer la masse de l’électron: 

l 49 
EE. = 5m 1 électron volt (eV) = 1,602 X 10 cay 

Quelle transition dans l’atome d’hydrogéne donnera naissance 

a de la lumiére émise avec la plus grande longueur d’onde ? 

(a) n=45n = 3. 

(b) n=2>5n= 1. 

(ce) n=375n=2. 

Dans chacune des expériences suivantes, déterminez si on 

observe un patron d’interférence de l’autre cété des fentes. 

(a) Un faisceau d’électrons est dirigé vers deux fentes rap- 

prochées. Un faisceau produit par un laser est placé a 

proximité de chaque fente pour déterminer quand un 

électron traverse la fente. 

(b) Un faisceau lumineux de haute intensité est dirigé vers 

deux fentes rapprochées. 

(c) Plusieurs coups de fusil sont tirés sur un mur solide conte- 

nant deux fentes rapprochées. (Les balles qui traversent 

les fentes formeront-elles un patron d’interférence de 

Vautre c6té du mur solide ?) 
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Pour qu'une cellule nerveuse transmette un signal, les ions sodium et potassium doivent traverser 

la membrane cellulaire dans des directions opposées en empruntant des canaux ioniques. 

C'est le rayon de ces ions (leur volume) qui explique Ia sélectivité du processus. 

4.1 Transmission du signal nerveux 138 

4.2 Configurations électroniques: 

placer les électrons dans les orbitales 

du modéle quantique 139 

4.3. Pouvoir de prédiction du modele 

dela mécanique quantique 147 

> Propriétés chimiques des éléments 

152 

Propriétés physiques des éléments 

153 

Caractére métallique 174 

Les étudiants débutants 

en chimie considérent la 

science comme une simple 

collection de données 

apparemment sans rapport 

qu’il faut apprendre par 

ceeur. Pas du tout! 

Il suffit d’ examiner ces 

informations correctement 

pour se rendre compte que 

tout est cohérent et logique. 

Isaac Asimov 

(1920-1992) 



138 CHAPITRE4 Propriétés de l'atome et modéle atomique moderne 

22,989770 

19 

K 
39,0983 

37 

Rb 
85,4678 

55 

Cs 
132,90545 

A Les métaux du groupe | A. 
Le potassium se situe directement sous 

le sodium dans le tableau périodique. 

La relation entre la taille de lion et 

Sa capacité a traverser un canal 

ionique est complexe et fait intervenir 

des facteurs qui dépassent la portée 

de ce manuel. 

es grands progrés en science ne surviennent pas seulement quand un scientifique 

découvre quelque chose de nouveau, mais également quand il considére sous un angle 

différent ce que tout le monde a vu. Autrement dit, les grands scientifiques degagent 

de leurs observations des caractéristiques singuliéres, des points communs, des faits 

remarquables ou des relations particuliéres la ou d'autres n’ont vu que des faits sans liens. Ce 

fut le cas en 1869 quand Dimitri Mendeleiev, un professeur de chimie russe, observa une 

tendance dans les propriétés des éléments. Sa perspicacité a donné naissance a la loi de la 

périodicité et au tableau périodique, sans aucun doute I’outil le plus important pour le chimiste. 

Rappelez-vous que la science progresse en élaborant des théories qui tentent d’expliquer des 

observations empiriques. La mécanique quantique, que nous avons abordée au chapitre 3, 

permet d’expliquer les fondements du tableau périodique, dont l'arrangement s‘explique par 

'établissement d’un lien entre le comportement chimique des éléments et la fagon dont les 

électrons remplissent les orbitales du modéle quantique. 

£%] Transmission du signal nerveux 
Pendant que vous étes assis a lire ce livre et que votre cerveau s’active, de minuscules 

pompes dans les membranes de vos cellules nerveuses travaillent fort pour transporter 

des ions — notamment les ions sodium (Na‘) et potassium (K*) — a travers ces mem- 

branes afin de générer les influx nerveux qui vous permettent de lire et de comprendre 

ce que vous lisez. Etonnamment, les deux ions sont pompés dans des directions oppo- 

sées. Les ions sodium sont pompés vers l’extérieur des cellules, alors que les ions 

potassium sont pompés vers l’intérieur. Le résultat est un gradient chimique pour 

chaque ion: la concentration du sodium est plus élevée a l’extérieur de la cellule qu’a l’in- 

térieur, alors que c’est inverse pour le potassium. Ces pompes ioniques sont analogues 

aux pompes dans les tours d’habitation qui pompent l’eau contre la force de gravité vers 

un réservoir installé sur le toit. Des structures a l’intérieur de la membrane, appelées 

canaux ioniques, sont comme les robinets dans les édifices. Quand ces canaux sont 

ouverts, ils laissent passer les ions sodium et potassium selon leurs différences de 

concentration a l’intérieur et a l’extérieur de la cellule: le sodium entre, tandis que le 

potassium sort. Ce mouvement des ions joue un role crucial dans la transmission des 

signaux nerveux dans le cerveau et dans tout le corps. Chaque mouvement que vous 

faites, chaque pensée que vous avez et chaque sensation que vous éprouvez sont induits 

par ces mouvements ioniques. 

Comment les pompes et les canaux ioniques distinguent-ils les ions sodium et 

potassium de facon a faire sortir sélectivement un ion hors de la cellule et a faire entrer 

l'autre ? Pour répondre a cette question, on doit examiner les ions plus en détail. Les 

deux ions sont des cations de métaux du groupe I A. Tous ces métaux ont tendance A 

perdre un électron pour former des cations de charge +1, de sorte que ce ne peut pas 
€tre le facteur déterminant. Toutefois, le potassium (numéro atomique 19) est situé 
directement sous le sodium dans le tableau périodique (numéro atomique 11), ce qui 
indique qu’il a plus d’électrons que le sodium. Comment ces particules subatomiques 
additionnelles influent-elles sur les propriétés du potassium (par rapport au sodium) ? 
En fait, elles influent sur la taille des ions. Lion potassium a un rayon de 133 pm, alors 
que lion sodium a un rayon de 95 pm. (Rappelez-vous que | pm = 10 ~'* m.) Les 
pompes et les canaux dans les membranes cellulaires sont tellement sensibles qu’ils 
peuvent différencier les tailles de ces deux ions et laisser passer sélectivement l'un 
ou lautre. 

r=95 pm r= 133 pm 



4.2 Configurations électroniques: placer les électrons dans les orbitales du modéle quantique 139 

Dans le présent chapitre, nous poursuivons le theme dont nous traitons depuis la premiére 

page de ce manuel, a savoir que les propriétés des substances macroscopiques — en parti- 

culier les éléments présents dans le tableau périodique — s’expliquent par les propriétés 
des particules qui les composent (les atomes et leurs électrons). 

EW) Configurations électroniques: 
placer les électrons dans les orbitales 
du modele quantique 

La théorie de la mécanique quantique décrit le comportement des électrons dans les 

atomes. Etant donné que la liaison chimique met en jeu le transfert ou le partage d’élec- 

trons, cette théorie nous aide 4 comprendre et 4 décrire un comportement chimique. 

Comme on I’a vu au chapitre 3, les électrons dans les atomes occupent des orbitales. La 

configuration électronique d’un atome révéle les orbitales particuliéres dans lesquelles 

se trouvent les électrons de cet atome. Par exemple, considérons la configuration électro- 

nique de |’état fondamental — ou I’état de plus basse énergie — de l’atome d’hydrogéne: 

lake 151 ~ Nombre délectrons dans lorbitale 

Orbitale 

La configuration électronique indique que, dans son état fondamental, l’unique électron 

de l’hydrogéne est dans une orbitale 1s. Etant donné que cette orbitale est celie du plus 

bas niveau d’énergie dans I’hydrogéne (voir la section 3.5), c’est 14 que se trouvera l’élec- 

tron. Au chapitre 3, nous avons décrit les solutions de l’équation de Schrédinger (les 

orbitales atomiques et leurs énergies) pour l’atome d’hydrogéne. A quoi ressemblent les 

orbitales des autres atomes ? Quelles sont leurs énergies relatives ? 

Malheureusement, |’équation de Schrédinger pour les atomes multiélectroniques est 

extrémement complexe, car les nouveaux termes introduits dans l’€quation a cause des 

interactions des électrons entre eux ne permettent pas de la résoudre avec exactitude. 

Cependant, des solutions approximatives indiquent que dans les atomes multiélectro- 

niques, les orbitales sont semblables a celles de l’hydrogene. En fait, elles sont similaires 

aux orbitales s, p, d et f décrites au chapitre 3. Pour comprendre comment les électrons 

dans les atomes multiélectroniques occupent ces orbitales semblables a celles de l’hydro- 

géne, on doit examiner trois concepts: le principe de minimisation de | énergie potentielle, 

qui détermine l’ordre d’occupation des sous-niveaux et qui s’applique aux atomes multi- 

électroniques ; la régle de Hund, qui définit le remplissage d’un méme sous-niveau; et les 

effets du spin de l’électron, une propriété fondamentale de tous les électrons (déja abordée 

a la section 3.6), qui influe sur le nombre d’électrons permis dans une orbitale. Ces régles 

constituent le principe d’Aufbau (le mot allemand Aufbau signifie «construction »). 

Principe de minimisation de I’énergie potentielle 

Dans les atomes polyélectroniques, la présence d’électrons sur les niveaux et les sous- 

niveaux inférieurs modifie l’énergie potentielle des orbitales. Ces variations sont dues a 

l’effet d’écran dont nous traiterons un peu plus loin (section 4.3). De plus, bien qu’elles soient 

approximatives, les solutions de l’équation de Schrédinger pour les atomes polyélectroniques 

démontrent que les énergies de certaines orbitales se chevauchent (figure 4.1(a)), ce qui 

affecte aussi l’énergie potentielle des électrons. Dans ces atomes, les orbitales d'un méme 

niveau ne sont donc pas dégénérées (de méme énergie) comme celles de l’hydrogéne, 

dont toutes les orbitales d’un niveau donné (par exemple, 4s, 4p, 4d et 4f) ont la méme 

énergie. Lorsque l’on remplit les différents niveaux et sous-niveaux d’un atome polyélec- 

tronique, il faut placer les électrons dans les orbitales les plus stables avant de remplir les 

suivantes (figure 4.1(b)). C’est le principe de minimisation de Ll énergie potentielle. 

A moins d‘indications contraires, nous 

utiliserons le terme « configuration 

électronique » pour désigner la 

configuration de l'état fondamental 

(ou de plus faible énergie). 
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Echelonnement général des énergies _ 

des orbitales pour les atomes multiélectroniques 
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Uhélium constitue une exception. 

Méme s'il est situé dans la colonne 

avec une configuration électronique 

des sous-couches périphériques 

ns*np®, sa configuration électronique 
est simplement 157. 

A FIGURE 4.1 L’énergie potentielle des orbitales atomiques provenant de la résolution de I’équation 

de Schrodinger pour les atomes polyélectroniques (a) Energie relative des orbitales atomiques en fonction 

des électrons présents sur les niveaux et sous-niveaux. Par exemple, pour le niveau 4, dans |’‘atome d’hydrogéne 

(Z = 1), toutes les orbitales dont le nombre quantique principal est 4 sont dégénérées. Tel n'est cependant pas 

le cas lorsque les niveaux et sous-niveaux inférieurs sont remplis. Par exemple, pour le néon(Z = 10), 4s<4p 

<4d = 4fet pour le magnésium (Z = 12), 4s<4p<4d<4f (b) Echelonnement général des énergies des 

orbitales pour les atomes multiélectroniques. 

Principe de minimisation de l’énergie potentielle 
et tableau périodique 

Le tableau périodique est l’outil le plus efficace et le plus simple pour déterminer l’énergie 

relative des niveaux et des sous-niveaux (donc l’ordre de remplissage des atomes). 

On peut diviser le tableau périodique en blocs (figure 4.2) représentant le remplissage 

des niveaux et des sous-niveaux particuliers. Les lignes du tableau indiquent le niveau n 

rempli, tandis que les colonnes précisent les sous-niveaux. Les deux premiéres colonnes 

a gauche du tableau périodique comportent le bloc s, avec des configurations électro- 

niques de la couche périphérique ns! (métaux alcalins) et ns* (métaux alcalino-terreux). 

Les six colonnes du cété droit du tableau périodique constituent le bloc p, avec les confi- 

gurations électroniques des sous-couches périphériques ns? np', ns* np?, ns* np», ns? np*, 

ns* np (halogénes) et ns? np® (gaz nobles). Les éléments de transition constituent le 

bloc d, tandis que les lanthanides et les actinides (également appelés les éléments de tran- 
sition interne) constituent le bloc f. (Pour économiser l’espace, le bloc f est normalement 

imprimé sous le bloc d au lieu d’y étre intégré.) 

Remarquez que le nombre de colonnes dans un bloc correspond au nombre maximal 
délectrons susceptibles d’occuper un sous-niveau donné de ce bloc. Ainsi, le bloc s 
comporte 2 colonnes (correspondant a une orbitale s contenant un maximum de deux 
électrons) ; le bloc p comporte 6 colonnes (correspondant aux trois orbitales p avec deux 
€lectrons chacune); le bloc d comporte 10 colonnes (correspondant aux cing orbitales d 
avec deux électrons chacune); et le bloc f comporte 14 colonnes (correspondant a 
sept orbitales favec deux électrons chacune). 

Notez également qu’a l'exception de ’hélium, le nombre d’électrons de valence pour 
un élément d’un groupe principal est égal a son numéro de groupe sulvi d'une lettre. Par 
exemple, on peut dire que le chlore posséde 7 électrons de valence parce qu’il appartient 
au groupe numéro VII A. 
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Blocs d'orbitales du tableau périodique 

Groupes 
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A FIGURE 4.2 Blocs s, p, det f du tableau périodique 

Périodes 

ay 

Lanthanides 

Actinides 

Enfin, remarquez que pour les éléments d’un groupe principal, le numéro de la Nous avons vu au chapitre 2 que les 

rangée dans le tableau périodique est égal au numéro (ou a la valeur de n) du niveau elements d'un groupe principal sont 

principal le plus élevé. Par exemple, le chlore est placé dans la rangée 3 et son niveau Sede LIS ROR 
wr a ee a gauche (groupes | A, II A) et des 

principal le plus eleve est n = 3. six colonnes complétement a droite 

Lorganisation du tableau périodique nous permet d’écrire la configuration électro- (groupes Ill A a VII A) du tableau 
nique d’un élément en se basant sur sa position dans le tableau. Par exemple, supposons periogigues 

que nous voulions écrire la configuration électronique de Cl. Il suffit de situer le chlore 

dans le tableau et de remplir peu a peu les orbitales en partant de ’hydrogéne et en conti- 

nuant la lecture de gauche a droite, une période a la fois. Le chlore posséde 17 électrons : 

les deux premiers sont placés dans lorbitale 1s. On change ensuite de période pour placer 

les 2 électrons suivants dans l’orbitale 2s, puis 6 électrons dans les trois orbitales 2p. Les 

7 derniers électrons suivants sont alors répartis dans le troisiéme niveau. On obtient donc 

EC nist 2st 2 pe 8s 3p 
Configuration 

Cette technique fonctionne bien pour les petits atomes, mais elle électronique 
interne VIIA devient rapidement lourde pour les atomes plus volumineux. I] est IA 

possible d’alléger la notation en abrégeant la configuration électro- 

nique interne. Dans le cas de Cl, cette configuration est celle du 

gaz noble qui le précéde dans le tableau périodique, soit Ne. On 

peut alors représenter la configuration électronique interne par 

[Ne]. On obtient la configuration électronique périphérique — la 

configuration électronique aprés le gaz noble précédent — en sui- 

vant les éléments entre Ne et Cl et en affectant les électrons aux 

orbitales appropriées, comme il est montré ici. Rappelez-vous que 

la valeur la plus élevée de n est donnée par le numéro de la rangée 

(3 pour le chlore). 
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On commence donc par [Ne], puis on ajoute les deux électrons 3 quand on traverse 
‘1 al > 1 . © a 

le bloc s, suivi des cing électrons 3p quand on traverse le bloc p jusqu’a Cl, qui est dans 

la cinquiéme colonne du bloc p. La configuration électronique est donc 

Cl" [Ne] 3s? 3p> 

Remarquez que Cl est placé dans la colonne 7A; il a donc 7 électrons de valence et une 
PP Ke Dies 

configuration électronique des sous-couches périphériques de ns“ np”. 

Eléments de transition 

Les configurations électroniques des éléments de transition (bloc d) et des éléments de 

transition interne (bloc f) présentent des variations légérement différentes de celles des 

éléments des groupes principaux. Quand on se déplace vers la droite le long d’une rangée 

dans le bloc d, les orbitales d sont remplies comme l’illustre le tableau suivant: 

Toutefois, /e nombre quantique principal des orbitales d qui se remplissent le long de 

chaque rangée dans les séries de transition est égal au numéro de la rangée moins un. 

Dans la quatriéme rangée, les orbitales 3d se remplissent, et dans la cinquiéme rangée, les 

orbitales 4d se remplissent et ainsi de suite. Cela se produit parce que, comme on I’a vu a 

la figure 4.1(a), ’orbitale 4s est de plus faible énergie que les orbitales 3d lorsqu’elles sont 

vides pour les éléments Z = 7 a Z = 22. I] s’ensuit que Vorbitale 4s se remplit avant l’orbi- 

tale 3d, méme si son nombre quantique principal (n = 4) est plus élevé. 

Ordre de remplissage Ti: [Ar] 4s? 3d? 

A partir de Z = 23 et jusqu’a la fin du bloc 34d, les énergies des orbitales 4s et 3d sont trés 

voisines, ce qui se traduit par certaines irrégularités dans l’ordre de remplissage. Par 

exemple, remarquez que la configuration des sous-couches périphériques est 457 3d* a 

deux exceptions prés: Cr est 45! 3d° et Cu est 4s! 3d!°. Cette irrégularité est attribuée a 

la stabilité additionnelle associée 4 un sous-niveau complétement ou a demi occupé. Les 

configurations électroniques réelles sont toujours déterminées expérimentalement (par 
spectroscopie) et ne se conforment pas toujours a des schémas simples, comme dans le 
cas de Cr, de Cu et de six autres éléments de transition. 

A mesure qu’on se déplace dans le bloc f, les orbitales f se remplissent. Toutefois, le 
nombre quantique principal des orbitales f qui se remplissent dans chaque rangée des 
séries de transition interne est le numéro de la rangée moins deux. (Dans la sixiéme ran- 
gée, les orbitales 4fse remplissent, et dans la septiéme rangée, ce sont les orbitales 5f) De 
plus, dans les séries de transition interne, la proximité des niveaux d’énergie des orbitales 
Sd et 4f a parfois pour effet qu’un électron se loge dans l’orbitale 5d au lieu de l’orbitale Af 
prévue. Par exemple, la configuration électronique du gadolinium est [Xe] 6s? 5d' 4f7 au 
lieu de [Xe] 6s? 4f%. En observant attentivement le bloc f (figure 4.2), vous pourriez remar- 
quer une foule d’anomalies dans les configurations des groupes f, surtout si on considére 
que les lanthanides devraient tous avoir 5d! et les actinides 6d. 

Principe d’exclusion de Pauli et regle de Hund 
La configuration électronique fondamentale permet de décrire comment les électrons 
d'un atome se répartissent dans les niveaux et les sous-niveaux d’énergie, mais elle ne 
donne pas d’information quant a la distribution des électrons dans les orbitales d’un 
mé€me sous-niveau. On peut représenter la configuration électronique d’un atome d’une 
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Configurations électroniques 
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(a)Mg. (b)P © Br @) AL 

SOLUTION 

Ecrivez les configurations électroniques completes et abrégées de chaque élément : 

(a) Mg 

Le magnésium a 12 électrons. Placez-en deux dans l’orbitale 1s, 

deux dans lorbitale 2s, six dans les orbitales 2p et deux dans l’orbitale 3s. 

Mg: 1s? 25? 2p® 35? 
ou [Ne] 35° 

b) P 

Le phosphore a 15 électrons. Distribuez-en deux dans l’orbitale Ls, 

deux dans l’orbitale 2s, six dans les orbitales 2p, deux dans lorbitale 3s 

et trois dans les orbitales 3p. 

ish Us? 25° 2p° 3573p 

ou [Ne] 357 3p" 

c) Br 

Le brome a 35 électrons. Placez-en deux dans l’orbitale 1s, deux 

dans l’orbitale 2s, six dans les orbitales 2p, deux dans l’orbitale 3s, 

six dans les orbitales 3p, deux dans l’orbitale 4s, dix dans les orbitales 3d 

et cing dans les orbitales 4p. 

d) Al 

Laluminium a 13 électrons. Distribuez-en deux dans l’orbitale 1s, 

deux dans l’orbitale 2s, six dans les orbitales 2p, deux dans l’orbitale 3s 

et un dans lorbitale 3p. 

EXERCICE PRATIQUE 4.1 

Ecrivez la configuration électronique de chaque élément. 

| @) ell, (b) Si. (c) Sr. (d) O. 

asBr: 15° 2s* 2p° 3s? 3p* 4s? 3d 4p? 

ou [Ne] 4s? 3d !° 4p> 

Fale Ws? 257 2p°3s2 3p. 
ou [Ne] 3573p: 

maniere plus détaillée 4 l'aide des cases quantiques, dans lesquelles les €électrons sont 

symbolisés par des demi-fléches placées dans une case qui représente l’orbitale : 

Configuration électronique Cases quantiques 

eli) (He| 2s. a Liew teas 

Dans les cases quantiques, la direction de la fléche (qui pointe vers le haut ou vers le bas) 

représente l’orientation du spin de l’électron. On a vu a la section 3.6 que lorientation du 

spin de l’électron est quantifiée, avec seulement deux possibilités: m, = +3 et m, 2° 

Dans les cases quantiques, m, = +4 est représenté par une demi-fleche pointant vers le 

haut (|) etm, = —5, par une demi-fléche pointant vers le bas (| ). Dans un ensemble 

d’atomes d’hydrogéne, les électrons dans environ la moitié des atomes ont un spin vers le 

haut et dans l’autre moitié, vers le bas. Puisqu’il n’y a aucun autre électron dans |’atome, 

on représente par convention la configuration de l’'atome d’hydrogéne avec son unique 

électron représenté par une fléche pointant vers le haut: 

peels 

Lhélium est le premier élément du tableau périodique qui comporte deux électrons. 

Ces deux électrons occupent l’orbitale 1s: 

pile sanils? 
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Rappelez-vous que le nombre 

d’électrons dans un atome est égal 

a son numéro atomique. 

Comment les spins des deux électrons dans hélium s’alignent-ils ’'un par rapport a 

l'autre? La réponse A cette question est décrite par le principe d’exclusion de Pauli, 

formulé en 1925 par Wolfgang Pauli (1900-1958) : 

Deux électrons dans une méme orbitale atomique doivent étre de spins 

opposés. 

Nous avons vu a la section 3.6 qu’il existe deux catégories d’électrons possédant des 

propriétés magnétiques (spin) opposées. De la méme fagon que des aimants de méme 

polarité se repoussent, des électrons de méme spin ne peuvent occuper simultanément 

de facon stable une méme orbitale. Le principe d’exclusion de Pauli implique que 

chaque orbitale ne peut contenir au plus que deux électrons qui doivent étre de spins 

opposés. Voici comment on écrit la configuration électronique et les cases quantiques 

de ’hélium en appliquant le principe d’exclusion : 

Configuration électronique Cases quantiques 

pale ise >He : 

Le tableau ci-dessous montre les quatre nombres quantiques pour chacun des deux 

électrons dans ’hélium. 

n ! m, ms 

1 0 0 +3 

1 0 0 -} 

Les deux électrons ont trois nombres quantiques en commun (parce qu’ils sont dans 

la méme orbitale), mais leurs nombres quantiques de spin sont différents (comme I’in- 

diquent les demi-fleches opposées dans les cases quantiques). 

Pour le carbone, de numéro atomique 6 et possédant par conséquent six électrons, 

la configuration électronique et les cases quantiques sont les suivantes: 

Configuration électronique Cases quantiques 

E@ie tie 2s22pe eC Hepes 2p 

Selon ce diagramme, les électrons 2p occupent deux orbitales de type 2p (d’égale énergie) 
distinctes, plutot que d’étre appariés dans une orbitale. Ce processus de remplissage des 
orbitales est appelé regle de Hund, qui stipule que /orsqu’on remplit des orbitales dégé- 
nérées (c est-a-dire celles d’un méme sous-niveau), les électrons les occupent d’abord 
seuls, avec des spins paralleles. 

La regle de Hund est une conséquence de la tendance des atomes A prendre l’état 
d’énergie le plus faible possible. En effet, quand deux électrons occupent des orbitales 
séparées d’égale énergie, l’interaction répulsive entre eux est plus faible que s’ils parta- 
geaient la meme orbitale parce que les électrons sont répartis dans une plus grande région 
de l'espace. Nous n’aborderons pas en détail dans ce manuel les raisons qui expliquent les 
€tats paralleles des spins des électrons célibataires présents dans un méme sous-niveau. 
Nous dirons simplement qu'il s’agit d’un phénoméene de stabilisation qui tient compte a la 
fois du mouvement de I’électron autour de son noyau et de son mouvement de rotation sur 
lui-méme. Lorsqu’il y a plus d’un électron célibataire dans une méme sous-couche, 
l'atome est plus stable si les spins de ces électrons sont paralléles. 
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Ecriture des cases quantiques 

Ecrivez les cases quantiques du soufre et déterminez le nombre d’électrons non appariés. 

SOLUTION 

Etant donné que le soufre est I’élément de 

numéro atomique 16, il a 16 électrons et sa 

configuration électronique est | Ne | 3s? 3p’. 
Dessinez une case pour chaque orbitale du 

niveau supérieur en plagant l’orbitale périphé- 

rique de plus faible énergie (3s) complétement 

a gauche et continuez en placant les orbitales 

d’énergie plus élevée vers la droite. 

Distribuez les 6 électrons de valence dans les 

cases représentant les orbitales en attribuant 

un maximum de deux é€lectrons par orbitale 

et en tenant compte de la régle de Hund et 

du principe d’exclusion de Pauli. Remarquez 

que d’apreés les cases quantiques, le soufre 

a deux électrons non appariés. 

EXERCICE PRATIQUE 4.2 

Ecrivez les configurations électroniques par cases quantiques pour Ar et déterminez 

le nombre d’électrons non appariés. 

<@ Lien conceptuel 4.1 Configurations électroniques 
et nombres quantiques 

Quels sont les quatre nombres quantiques pour chacun des deux électrons dans une 

orbitale 4s? 

Résumé: Remplissage des orbitales 

> Les électrons occupent les orbitales de fagon a minimiser l’énergie de l’atome ; par 

conséquent, les orbitales de plus faible niveau d’énergie se remplissent avant les orbi- 

tales d’énergie plus élevée. On peut déterminer |’ordre de remplissage des orbitales a 

l'aide du tableau périodique. 

> Quand des orbitales d’énergie identiques sont disponibles, les électrons occupent 

d’abord ces orbitales seuls avec des spins paralléles au lieu de s’apparier. Une fois que 

les orbitales d’égale énergie sont a demi remplies, les électrons commencent a s’appa- 

rier (regle de Hund). 

> Chaque orbitale ne peut pas contenir plus de deux électrons. Quand deux €lectrons 

occupent la méme orbitale, leurs spins sont opposés. C’est une autre fagon d’exprimer 

le principe d’exclusion de Pauli (deux électrons dans un atome ne peuvent pas avoir 

les mémes quatre nombres quantiques). 

Configurations électroniques des ions 
On peut déduire la configuration électronique d’un ion monoatomique d’un groupe prin- 

cipal a partir de la configuration électronique de l’atome neutre et de la charge de Vion. 

Pour les anions, on ajoute le nombre d’électrons indiqué par la grandeur de la charge de 

lanion. Par exemple, la configuration électronique du fluor (F) est 1s? 2s 2p? et celle de 

Vion fluorure (F_) est 1s? Oe Dy 
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On détermine la configuration électronique des cations en soustrayant le nombre 

d’électrons indiqués par la grandeur de la charge. Par exemple, la configuration électro- 

nique du lithium (Li) est 1s? 2s! et celle de Vion lithium (Li*) est 1° 2s° (ou simplement 

1s2). Pour les cations des groupes principaux, on enléve le nombre requis d’électrons dans 

Vordre inverse du remplissage. Cependant, on observe une exception importante dans le 

cas des cations des métaux de transition, car on écrit leur configuration électronique en 

enlevant les électrons dans les orbitales dont la valeur de n est la plus élevée en premier, 

méme si cela ne correspond pas a l’ordre de remplissage. Par exemple, la configuration 

électronique du vanadium est 

o3V: [Ar] 4s*3d? 

Lion V*, cependant, a la configuration électronique suivante : 

pea 5 [Ar] 3a? 

Autrement dit, dans le cas des cations des métaux de transition, l’ordre dans lequel les 

électrons sont enlevés lors de lionisation n’est pas Vinverse de l’ordre de remplissage. Au 

cours du remplissage, l’orbitale 4s est normalement occupée avant l’orbitale 3d. Mais 

quand un métal de transition de la quatriéme période s’ionise, il perd normalement ses 

électrons 4s avant ses électrons 3d. Pourquoi ce comportement étrange ? La réponse com- 

pléte a cette question dépasse la portée de ce manuel, mais on peut l’expliquer par les 

deux facteurs suivants : 

¢ Comme nous l’avons mentionné précédemment, les énergies potentielles des orbi- 

tales ns et (n — 1)d sont extrémement proches et, selon la configuration exacte, 

ordre relatif d’énergie peut varier. 

¢ Lorsque les orbitales (1 — 1)d commencent a se remplir dans la premiere série de 

transition, l’augmentation de la charge nucléaire stabilise les orbitales (n — 1)d par 

rapport aux orbitales ns. Cela se produit parce que les orbitales (n — 1)d ne sont pas 

des orbitales périphériques (ou d’une valeur de n la plus élevée) et, par conséquent, 

elles ne sont pas protégées de l’augmentation de la charge nucléaire comme le sont 

les orbitales ns grace a Veffet d’écran (section 4.3). 

Chez les ions des métaux de transition, l’expérience montre qu'une configuration 

ns° (n — 1)d* est d’énergie plus faible qu’une configuration ns? (n — 1)d*~?. Par consé- 

quent, quand on écrit les configurations électroniques des métaux de transition, on enléve 

les électrons ns avant les électrons (n — 1)d. 

Les propriétés magnétiques des ions des métaux de transition confirment ces attri- 

butions. Un électron non apparié génére un champ magnétique dé a son spin. Par consé- 

quent, si un atome ou un ion contient des électrons non appariés, il est attiré par un champ 

magnétique externe, et on dit que l’atome ou lion est paramagnétique. 

Un atome ou un ion dans lequel tous les électrons sont appariés n’est pas attiré par un 

champ magnétique externe — en fait, il est légerement repoussé — et on dit que cet atome 

ou cet ion est diamagnétique. L’atome de zinc, par exemple, est diamagnétique : 

i620 Ar | 

Les propriétés magnétiques de lion zinc apportent la confirmation que les électrons 4s 
sont effectivement perdus avant les électrons 3d lors de Vionisation du zinc. Si le zinc 
perdait deux électrons 3d en s’ionisant, alors Zn** deviendrait paramagnétique (parce que 
ces deux électrons sortiraient de deux orbitales d différentes, laissant chacune d’elles avec 
un électron non apparié). Cependant, comme l’atome zinc, l’ion zinc est diamagnétique. I] 
est donc possible de conclure que les électrons 4s sont perdus a la place des électrons 3d: 

Zt sen tA 
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Des observations semblables chez d’autres métaux de transition confirment que lors de 

Vionisation, les électrons ns sont perdus avant les électrons (n — 1)d. 

Configurations électroniques et propriétés magnétiques des ions 
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Ecrivez la configuration électronique de chaque ion a l’aide des cases quantiques et déterminez 

si cet ion est diamagnétique ou paramagnétique. 

GARE Eb) sSame 200)? Fett: 

SOLUTION 

(a) AP* 13Al: [Ne] 3s? 3p! 

Commencez par écrire la configuration électronique de l’atome neutre. Cale [Ne] ou [He] 2s? 2p® 

Puisque cet ion a une charge de +3, enlevez trois électrons pour écrire a 

la configuration électronique de l’ion. Ecrivez les cases quantiques en AD: [He] 

dessinant des demi-fléches pour représenter chaque électron dans des 

cases symbolisant les orbitales. Comme tous les électrons sont appariés, 

Al** est diamagnétique. 
Diamagnétique 

We 
(b) S? 165: [Ne] 3s? 3p* 

Commencez par écrire la configuration électronique de l’atome neutre. Sate [Ne] 35? 3p° 

Puisque cet ion a une charge de —2, ajoutez deux électrons pour écrire 

la configuration électronique de l’ion. Ecrivez les cases quantiques en 16S”: [Ne] 3s 

dessinant des demi-fléches pour représenter chaque électron dans des 

cases symbolisant les orbitales. Comme tous les électrons sont appariés, 

S*~ est diamagnétique. 
Diamagnétique 

Fe3+ aFe: [Ne] 4s” 3a® 

Commencez par écrire la configuration électronique de l’atome neutre. oF: [Ne] 305 

Puisque cet ion a une charge de +3, enlevez trois électrons pour é€crire la ; 
5 5 , . 3° “ Zz > 2 ote 

configuration électronique de l’ion. Etant donné que c’est un métal de tran- | 26Fe™": [Ne] 3d 

sition, enlevez les électrons de l’orbitale 4s avant d’enlever les électrons des 

orbitales 3d. Ecrivez les cases quantiques en dessinant des demi-fléches 

pour représenter chaque électron dans des cases symbolisant les orbitales. 

Parce qu’il y a des électrons non appariés, Fe** est paramagnétique. 

EXERCICE PRATIQUE 4.3 

Ecrivez la configuration électronique de chaque ion a l’aide des cases quantiques et prédisez 

si cet ion sera paramagnétique ou diamagnétique. 

(ayiCoz. (b) N°. (c) Ca?*. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

1a 10, 48 et 49. 

ER] Pouvoir de prédiction du modéle 
de la mécanique quantique 

Rappelez-vous que Mendeleiev a congu son tableau périodique de fagon a placer dans la 

méme colonne les éléments partageant les mémes propriétés. I] est possible de commen- 

cer a établir un lien entre les propriétés d’un élément et sa configuration électronique en 

superposant les configurations électroniques des 18 premiers éléments dans un tableau 

périodique partiel, comme le montre la figure 4.3. De gauche a droite le long d’une rangée, 

les orbitales se remplissent naturellement dans le bon ordre. Dans chaque rangée 
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> FIGURE 4.3 Configurations 
des électrons périphériques 
des 18 premiers elements 

dans !e tableau périodique 

Tableau 4.1 Etats d’oxydation 
des métaux de 
transition de la 5° 
et de la 6° période 

219C aps 

ll aedil ae 

o3V +5 +4+3 +2 

Be Cr ar 488 aR 

S | Mn +7+6+4+3 +2 
3S agFe Ors? 

ss 97CO sho) aE 

og Ni sea} te 

ogCU +2 4e| 

EAD a7 

39Y tro 

4oZt +4 

aNb pay Se 

ps 42Mo Oli erome2 

foes) asic aS) 

2 agRUu +8 +6+4+3 +2 

Sa ahh 86-4443 42 
agPd 4+2 

a7Ag +1 

ped) 2 

subséquente, le nombre quantique principal le plus élevé augmente de un. Remarquez que 

de haut en bas dans une colonne, le nombre d’électrons dans le niveau d’énergie principal 

le plus éloigné du noyau (valeur de n la plus élevée) demeure le méme. Le lien clé entre 

le monde macroscopique (les propriétés chimiques d’un élément) et le monde microsco- 

pique (la structure électronique d’un atome) se situe au niveau de ces électrons périphé- 

riques que l’on appelle aussi électrons de valence. 

Configurations des électrons périphériques des éléments 1 a 18 

IA VIIA 

THA VAD SOWA OVA Ey 

5 6 7 8 9 10 
B C N O F Ne 

2s°2p! 2s°2p" 2s72p° 2s?2p4 2520 27 2p" 

13 14 15 16 17 18 
Al Si P S Cl Ar 

3573p! | 3523p? | 3523p? | 3s73p* | 3s73p° | 3s°3p° 

Electrons de valence et électrons de coeur 

Les électrons de valence d’un atome sont ceux qui réagissent quand une liaison chimique 

se forme. Les propriétés d’un élément dépendent de ces électrons qui jouent un réle déter- 

minant dans la formation des liaisons, car ils sont retenus moins fortement (et sont par 

conséquent plus faciles a perdre ou a partager). Pour les éléments des groupes princi- 

paux, les électrons de valence sont ceux du niveau d énergie principal le plus éievé (pré- 

sents dans la derniére couche) (figure 4.3). Dans le cas des éléments de transition, certains 

des électrons d de la couche inférieure peuvent aussi réagir lors d’une réaction chimique. 

Leur nombre d’électrons de valence peut alors étre déterminé par |’état d’oxydation le plus 

élevé de l’élément (tableau 4.1). Vous pouvez comprendre maintenant pourquoi les pro- 

priétés chimiques des éléments principaux dans une colonne du tableau périodique se 

ressemblent: ils ont le méme nombre d‘électrons de valence. 

Les électrons de valence se différencient de tous les autres électrons présents dans un 

atome, qui sont appelés les électrons de coeur. Ceux-ci occupent des niveaux d’énergie 

principaux complets et des sous-niveaux complets d et f: Par exemple, le silictum, dont la 

configuration électronique est 1s? 2s? 2p° 3s? 3p? posséde 4 électrons de valence (occupant 

le niveau principal n = 3) et 10 électrons de cceur: 

y4Si: Eee ee3s-3p7 

Briaioke aS 
Electrons Electrons 

de coeur de valence 

Electrons de valence et électrons de coeur 

Ecrivez la configuration de Co et de Ge, et identifiez les électrons de valence et 
les électrons de coeur. 

SOLUTION 

Ecrivez les configurations électroniques 97Co: 

en déterminant le nombre total d’électrons Ge: 

a partir du numéro atomique et en les a 

plagant dans les orbitales appropriées 

comme nous l’avons fait précédemment. 

1s” 2s” 2p® 3s? 3p® 4523" 

Ls* 2s? 2p® 357 3p°As? 3d" 4p? 
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Puisque le cobalt est un élément de tran- | Etat d’oxydation le plus élevé: +3 
sition, ses électrons de valence occupent 

le niveau d’énergie principal le plus élevé 

et certaines orbitales de la sous-couche d 

3 électrons de valence 

>7CO: ised -2pts spe4s sa. 
inférieure. I] faut se fier a l’état d’oxyda- IN vA 

tion le plus élevé (tableau 4.1). 24 électrons de coeur 

Puisque le germanium est un élément 4 électrons de valence 

d’un groupe principal, ses électrons 

de valence occupent le niveau d’énergie 32Ge: 1s”2s?2p°3s73p°4s73d!4p* 
principal le plus élevé. Pour le germanium, 

les niveaux principaux n = 1, 2 et 3 sont 

complets (pleins) et le niveau principal 

n = 4 est périphérique. Par conséquent, 

les électrons de n = 4 sont des électrons 

de valence et les autres, des électrons 

de coeur. 

EXERCICE PRATIQUE 4.4 

Ecrivez les configurations électroniques de l’iode et du manganése, et identifiez 

les électrons de valence et les électrons de coeur. 

28 électrons de coeur 

Effet d’écran 
Dans les atomes multiélectroniques, chaque électron subit a la fois la charge positive du 

noyau (qui est attractive) et les charges négatives des autres électrons (qui sont répulsives). 

Dans un atome ou un ion, on peut se représenter la répulsion d’un électron par les autres 

électrons comme un effet d’écran qui diminue l’attraction de la charge nucléaire sur cet 

électron. Prenons l’exemple de l’ion lithium (Li*). Puisqu’il contient deux électrons, sa 

configuration électronique est identique a celle de ’hélium: 

A ile é 1s? 

Maintenant, imaginons qu’un troisiéme électron s’approche de lion lithium. Tant qu’il est 

loin du noyau, il subit la charge +3 du noyau a travers l’écran de la charge —2 des deux 

électrons 1s, comme le montre la figure 4.4(a). On peut se représenter le troisiéme électron 

soumis a une charge nucléaire effective (Z .¢.) d’environ +1 (Z.¢¢= +3 — 2). En effet, les 

deux électrons internes forment un écran qui protege l’électron périphérique de la charge 

nucléaire totale (+3). 

Présence deffet décran Absence deffet décran | 

Subit une 

: af charge complete 
© e . ee de +3. 

e NG e CE 

Noyau Subit une Noyau 
charge nette 

- d’environ +1. é 
er e 

(a) (b) 

A FIGURE 4.4 Effet d'écran (a) Tant qu'un électron est loin du noyau, il est partiellement protégé par 

les électrons dans l’orbitale 1s, ce qui réduit la charge nucléaire nette effective qu'il subit. (b) Un électron 

placé dans l'orbitale 1s est soumis a toute la charge nucléaire. 
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Charge nucléaire effective 
La variation du rayon atomique de gauche a droite dans une rangée du tableau périodique 

est déterminée par l’attraction vers l’intérieur qu’exerce le noyau sur les électrons du 

niveau d’énergie principal périphérique (valeur de n la plus élevée). D’aprés la loi de 

Coulomb, l’attraction entre un noyau et un électron s’accroit avec augmentation de la 

grandeur de la charge nucléaire. Par exemple, comparons l’atome H a lion He™: 

dele 1s! 

Il faut 1312 kJ/mol d’énergie pour arracher I’électron 1s de ’hydrogéne, mais 5251 kJ/mol 

pour l’enlever de He *. Pourquoi ? Bien que chaque électron occupe une orbitale 1s, P’élec- 

tron dans lion hélium est attiré par le noyau de charge +2, alors que l’électron dans 

l'atome d’hydrogéne est attiré par un noyau dont la charge n’est que de +1. Par consé- 

quent, I’électron dans l’ion hélium est retenu plus fortement, ce qui le rend plus difficile a 

enlever et ce qui rend cet ion plus petit que l’atome d’hydrogene. 

Dans un atome multiélectronique, un électron subit a la fois la charge positive du 

noyau (qui est attractive) et les charges négatives des autres électrons (qui sont répulsives). 

Considérons de nouveau I’électron périphérique dans l’atome de lithium: 

Lies? 23 

Comme le montre la figure 4.5, l’attraction de la charge +3 que ie noyau exerce sur l’élec- 

tron dans lorbitale 2s est partiellement réduite par la charge des électrons Is (du niveau 

inférieur), ce qui réduit la charge nette subie par l’électron 2s. 

Comme on I’a vu, on peut définir la charge moyenne ou nette subie par un électron 

comme étant la charge nucléaire effective. La charge nucléaire effective subie par un 

électron donné dans un atome se définit comme la charge nucléaire réelle (Z) moins 

Veffet d'écran exercé par les électrons situés sur les niveaux inférieurs (a): 

Leg ek Or 

A 
Charge nucléaire Effet décran exercé 

effective par les autres électrons 

Charge nucléaire 
réelle 

Effet d’écran et charge nucléaire effective 

ae eee ay 
Electron de valence (2s') 

= A - =) 

Electron situé 

sur le niveau 
. pin 2 +. “a . 

inférieur (1s~) | Charge nucléaire effective 

= (+3) + 2(-1) 

On =+1 

Noyau Noyau 

oer 

Lithium 

A FIGURE 4.5 Effet d'écran et charge nucléaire effective l'électron de valence du lithium subit la charge 
+3 du noyau a travers |’écran de la charge totale —2 des électrons de cceur. La charge nucléaire effective 
qui agit sur I’électron de valence est approximativement de +1. 
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Dans le cas du lithium, on peut estimer que les deux électrons de cceur exercent un effet 

d’écran sur I’électron de valence qui diminue l’attraction de la charge nucléaire avec une 

grande efficacité (a est de —2). Par conséquent, la charge nucléaire effective subie par 

Vélectron de valence du lithium est de +1. 

Considérons maintenant les électrons de valence du bore (B), de numéro atomique 5. 

Sa configuration électronique est 

sy Is 2p 

Pour évaluer la charge nucléaire effective subie par l’électron 2p, nous devons distinguer 

deux différents types d’effet d’écran: (1) l’écran créé par les électrons des niveaux infé- 

rieurs, qui est trés efficace, et (2) l’écran qu’exercent les électrons périphériques 25 sur 

lélectron 2p, et qui est plus faible. En régle générale: 

1. Les électrons des niveaux inférieurs forment un écran dit «total » entre les élec- 

trons du niveau d’énergie principal périphérique et la charge nucléaire. De ce 

fait, on doit considérer leur charge entiére dans le calcul de la charge effective. 

2. Quand les électrons périphériques sont situés sur la méme sous-couche, ils 

n’exercent un sur autre aucun effet d’écran appréciable qui s’oppose a 

Vattraction de la charge nucléaire. 

3. Quand les électrons périphériques sont situés sur la sous-couche inférieure, mais 

dans le méme niveau, ils exercent un effet d’écran partiel. Il faut alors ne tenir 

compte que d’une portion de leur charge dans le calcul de la charge effective. 

Autrement dit, dans l’atome de bore, les deux électrons périphériques 2s subissent une 

charge effective de +3 de la part du noyau a travers l’écran des deux électrons de coeur ls 

sans exercer l’un sur l'autre un écran qui diminue l’attraction de fagon appréciable. 

Toutefois, l’électron 2p subit l’effet d’écran des électrons 1s (€écran total) et des électrons 

2s (écran partiel). La charge effective s’exergant sur cet électron est donc inférieure a +3. 

Le calcul de la charge effective tenant compte de l’effet d’écran partiel est beaucoup plus 

complexe et nous n’en traiterons pas dans ce manuel. Nous ne calculerons donc la charge 

nucléaire effective qu’a partir de l’effet d’écran total et nous traiterons l’effet d’écran par- 

tiel de maniére qualitative dans l’analyse des propriétés périodiques. 

Lien conceptuel 4.2 Charge nucléaire effective 

Quels électrons subissent la charge nucléaire effective la plus grande ? 

(a) Les électrons de valence de Mg. 

(b) Les électrons de valence de Al. 

(c) Les électrons de valence de S. 

Loi de Coulomb 
Les attractions et les répulsions entre des particules chargées (section 3.1) sont décrites 

par la loi de Coulomb, qui stipule que la force électrostatique (F) qui s’exerce entre deux 

particules chargées dépend de leurs charges (q, et q) et de la distance qui les sépare (7): 

eel aki) 

Amey) rr 

Dans cette équation, &9 est une constante (€9 = 8,85 x 10-'* C’/J-m). Une force F positive 

indique que des charges de méme signe se repoussent. Une force négative indique que des 

charges de signes opposés s’attirent. La grandeur de la force est directement proportionnelle 

a la charge des particules et inversement proportionnelle a la distance qui les sépare. 
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> Lien conceptuel 4.3 Loi de Coulomb 

Gaz 

nobles 

A Les gaz nobles ont tous huit électrons 
de valence, a l'exception de I’hélium, 

qui n’en a que deux. Avec leurs niveaux 

énergétiques périphériques remplis, les 

gaz nobles sont particulierement stables 

et non réactifs. 

D’aprés la loi de Coulomb, que devient la force d’attraction entre deux particules de 

charges opposées a mesure qu’elles se rapprochent lune de l'autre 6 

(a) Elle diminue. 

(b) Elle augmente. 

(c) Elle ne change pas. 

A laide de ces outils, nous pouvons maintenant étudier comment le modéle de la 

mécanique quantique explique les propriétés chimiques et physiques des éléments, 

comme Vinertie de ’hélium ou la réactivité de l’hydrogéne, et, plus généralement, 

comment ce modéle explique la loi de la périodicité qui régit le tableau de Mendeleiev. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

11 a 15. 

EW] Propriétés chimiques des éléments 
Comme on I’a vu au chapitre 2, Mendeleiev a construit son tableau non pas en fonction de 

la structure des atomes, mais en fonction des propriétés physiques et chimiques des élé- 

ments. Par exemple, il a rassemblé tous les métaux mous réagissant de fagon explosive 

avec l’eau dans une méme famille, celle des alcalins ; les €léments ayant une trés grande 

stabilité chimique dans celle des gaz rares ; et les substances tres corrosives dans celle des 

halogénes. Le modéle quantique apporte une réponse a la périodicité observée dans la 

fagon qu’ont les éléments de réagir avec leur environnement. Les propriétés chimiques 

des éléments sont en grande partie déterminées par le nombre délectrons de valence 

qu ils contiennent. Leurs propriétés chimiques sont périodiques parce que le nombre 

d’électrons de valence est périodique. 

Etant donné que les éléments dans une colonne du tableau périodique possédent le 

méme nombre d’électrons de valence, ils ont également des propriétés chimiques simi- 

laires. Ainsi, les gaz nobles ont tous huit électrons de valence, a l'exception de ’hélium qui 

en a deux. Méme si nous ne traitons pas des aspects quantitatifs (ou numériques) du modéle 

de la mécanique quantique dans ce manuel, les calculs de l’énergie globale des atomes avec 

huit électrons de valence (ou deux pour l’hélium) indiquent qu’ils sont particuliérement 

stables. Autrement dit, quand un niveau quantique est complétement rempli, l’énergie glo- 

bale des électrons qui occupent ce niveau est particuliérement faible. Ces électrons ne 

peuvent pas abaisser leur énergie en réagissant avec d’autres atomes ou molécules, de sorte 

que l’atome correspondant est non réactif ou inerte. I] existe certaines exceptions, en par- 

ticulier pour le xénon, qui peut partager ses électrons de valence avec des atomes fortement 

électronégatifs (voir le chapitre 6). Par conséquent, dans le tableau périodique, les gaz 
nobles forment la famille la plus stable chimiquement ou relativement non réactive. 

Les éléments présentant des configurations électroniques proches de celles des 
gaz nobles sont les plus réactifs parce qu’ils peuvent atteindre les configurations des gaz 
nobles en perdant ou en gagnant un petit nombre d’électrons. Par exemple, les métaux 
alcalins (groupe I A) sont les métaux les plus réactifs parce que leur configuration élec- 
tronique de la couche périphérique (ns') n’est qu’a un seul électron de la configuration 
d’un gaz noble. Ils réagissent pour perdre I’électron ns', et prennent alors la configuration 
d’un gaz noble. Cela explique pourquoi — comme nous I’avons vu au chapitre 2 — les 
métaux du groupe I A tendent a former des cations +1. De méme, les métaux alcalino- 
terreux, avec une configuration électronique de la couche périphérique ns”, tendent éga- 
lement a étre des métaux réactifs, en perdant leurs électrons ns? pour former des cations 
+2. Cela ne signifie pas que la formation d’un ion avec la configuration d’un gaz noble 
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est en soi favorable énergétiquement. En fait, former des cations requiert toujours de 
l’énergie. Mais quand le cation a la configuration d’un gaz noble, le coat énergétique pour 
le former est souvent moindre que le rendement énergétique généré quand ce cation forme 

des liaisons ioniques avec les anions, comme nous le verrons au chapitre 5. 

A droite du tableau périodique, les halogénes font partie des non-métaux les plus réac- 

tifs en raison de leurs configurations électroniques ns? np>. Il ne leur manque qu’un seul 

électron pour atteindre la configuration électronique d’un gaz noble et ils tendent a réagir 

pour gagner cet unique électron et former des ions —1. La figure 4.6, déja présentée au 

chapitre 2, montre les éléments qui forment des ions prédictibles. Remarquez comment les 

charges de ces ions reflétent leurs configurations électroniques — au cours de leurs réac- 

tions, ces éléments forment des ions avec des configurations électroniques de gaz nobles. 

Eléments formant des ions avec des charges prédictibles 

V3 NESTS) 
IA IVA VA VIA VIIA VIIA 

1 2 
ASIA 

fe 
+ 24 3 4 5 6 LE 8 9 

; iB IVB B VIB VIB 
— 

eclee 
A FIGURE 4.6 Eléments formant des ions avec des charges prédictibles Remarquez que chaque ion 

présente la configuration électronique d’un gaz noble. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

16 a 19, 46, 47 et 59 a 61. 

EXJ Propriétés physiques des éléments 
Nous avons vu a la section 4.1 que les ions sodium (Na‘) et potassium (K*) permettent de 

générer les influx nerveux grace a des pompes qui les différencient selon leur taille. La taille 

relative des ions sodium et potassium est un exemple de propriété périodique. On appelle 
ainsi une propriété d’un élément qu’il est possible de prédire par sa position dans le tableau 

périodique. Dans les prochaines sections, nous étudierons plusieurs propriétés périodiques 

des éléments, dont le rayon atomique, I’énergie d’ionisation et l’affinité électronique. Nous 

verrons que le modéle de l’atome présenté au chapitre 3 permet d’expliquer ces propriétés 

et apporte un nouvel éclairage a l’'arrangement global du tableau périodique. En effet, 

la disposition des éléments dans le tableau périodique — a lorigine basée sur les similitudes 

de leurs propriétés — refléte le positionnement des électrons par rapport a leur noyau dans 

le modeéle quantique. 

Rayon atomique des éléments des groupes principaux 
Le volume d’un atome est occupé par ses électrons qui logent dans les orbitales prédites 

par la mécanique quantique (chapitre 3). Nous avons vu que ces orbitales n’ont pas de 

frontiéres définies et qu’elles ne représentent qu’une distribution statistique de la proba- 

bilité de présence de I’électron 4 un endroit donné. Alors, comment définit-on la taille 

d’un atome? Une facon d’établir les rayons atomiques consiste a considérer la distance 

entre des atomes non liés dans des molécules ou entre des atomes qui sont en contact 

direct. Par exemple, il est possible de geler du krypton et de le transformer en un solide 

dans lequel les atomes de krypton entrent en contact, mais sans étre liés les uns aux 

autres. La distance entre les centres des atomes de krypton adjacents, qui peut étre déter- 

minée a partir de la masse volumique du solide, équivaut a deux fois le rayon de l’atome 

7S 

Métaux 

alcalino-terreux 

A Les métaux alcalins ont tous un électron 

de valence. Ils ont un électron de plus 

qu'une configuration électronique stable 

et ont tendance a le perdre au cours de 

leurs réactions. Les métaux alcalino-terreux 

ont tous deux électrons de valence. Ils ont 

tous deux électrons de plus qu'une confi- 

guration électronique stable et tendent 

a les perdre au cours de leurs réactions. 

* 

& Les halogénes ont tous sept électrons 

de valence. Il ne leur manque qu'un seul 

électron pour atteindre une configuration 

électronique stable; c'est pourquol ils 

tendent a gagner un électron au cours 

de leurs réactions 
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de krypton. Un rayon atomique déterminé de cette fagon est appelé rayon atomique non 

liant ou rayon de Van der Waals. Le rayon de Van der Waals représente le rayon d’un 

Rayon covalent | 

Br Br 

228 pm 
Rayon de Br = 5 =114pm 

A Le rayon covalent du brome est une 

demi-fois la distance entre deux atomes 

de brome liés. 

Les rayons liants de certains éléments, 

comme |’hélium et le néon, doivent étre 

approximés, car ils ne forment pas 

de liaisons chimiques ou de cristaux 

métalliques. 

atome quand il n’est pas lié a l'autre atome. 

| Rayon de Van der Waals | 

2 x rayon du krypton 

Krypton solide 

On peut aussi déterminer la taille d’un atome 4 l'aide du rayon atomique liant ou 

rayon covalent. I] est important de noter que ce rayon se définit différemment pour les 

non-métaux et les métaux: 

Non-métaux : une demi-fois la distance entre deux des atomes liés ensemble. 

Métaux : une demi-fois la distance entre deux des atomes voisins dans un cristal 

du métal. 

Par exemple, dans Bro, la distance entre les atomes Br est de 228 pm; par conséquent, le 

rayon covalent de Br correspond a la moitié de cette valeur, soit 114 pm. 

Cette fagon de déterminer le rayon des atomes s’applique a tous les éléments du 

tableau périodique susceptibles de former des liaisons chimiques ou des cristaux métal- 

liques. Le terme plus général de rayon atomique désigne un ensemble de rayons liants 

moyens déterminés a partir de mesures effectuées sur un grand nombre d’éléments et de 

composés. Ce rayon représente le rayon d’un atome quand il est lié a un autre atome et il 

est toujours inférieur au rayon de Van der Waals. La longueur de liaison approximative 

de deux atomes liés par covalence est simplement la somme de leurs rayons atomiques. 

Par exemple, on obtient la longueur de liaison approximative de I—Cl en additionnant 

les rayons atomiques de liode (133 pm) et du chlore (99 pm), soit 232 pm. (La longueur 

de liaison réelle mesurée expérimentalement dans I—Cl est de 232,07 pm.) 

La figure 4.7 montre le graphique du rayon atomique en fonction du numéro atomique 

des 57 premiers éléments du tableau périodique. Remarquez la variation périodique des 

rayons qui atteignent un maximum avec chaque métal alcalin. La figure 4.8 est un gra- 

phique en relief des rayons atomiques pour la plupart des éléments du tableau périodique. 

Les variations générales des rayons atomiques des éléments des groupes principaux, qui 

sont les mémes que les variations observées dans les rayons de Van der Waals, sont for- 

mulées de la maniére suivante: 

1. De haut en bas d’une colonne (ou groupe) dans le tableau périodique, le rayon ato- 
mique augmente. 

2. De gauche a droite dans une rangée (ou période) dans le tableau périodique, le rayon 
atomique diminue. 

Les variations de la taille des orbitales atomiques expliquent la variation du rayon que l’on 
observe quand on se déplace de haut en bas dans une colonne. Le rayon atomique est large- 
ment déterminé par les électrons de valence, les électrons les plus éloignés du noyau. Or, a 
mesure que l'on descend dans une colonne du tableau périodique, le nombre quantique prin- 
cipal le plus élevé (n) des électrons de valence augmente. Par conséquent, les atomes pos- 
sedent plus de couches (niveaux) électroniques remplies ; ils sont donc plus volumineux. 
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0 10 20 30 40 50 60 _alcalin a une valeur minimale avec chaque 
Numéro atomique gaz noble. 
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Variations du rayon atomique 
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135.1} 122 | 120 | 117 | 114 f 112 
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; 140 | 141 | 143 7 133 $730 | 
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Métaux de transition 
Ie Ilva 

Le rayon avg#rente. 

Jimtrue A FIGURE 4.8 Variations du rayon 
atomique En général, les rayons 

atomiques augmentent de haut en bas 

d'une colonne et diminuent de gauche 

a droite dans une rangée du tableau 

périodique. 

La variation observée du rayon atomique de gauche a droite dans une rangée 

(période), cependant, est un peu plus complexe. Elle est déterminée par l’attraction 

qu’exerce le noyau sur les électrons périphériques du niveau d’énergie principal (valeur de 

n la plus élevée). D’aprés la loi de Coulomb (voir la section 4.3), plus grande est la charge 

nucléaire effective, plus grande est la force d’attraction entre un noyau et un électron. 

Considérons le lithium (Li), de numéro atomique 3, et le béryllium (Be), de numéro 

atomique 4. Leurs configurations électroniques sont: 

3Li: [He] 2s! 

4Be: [He] 2s? 
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Ces deux atomes sont situés tous deux dans la deuxiéme période du tableau périodique, 

et l'un et l'autre possédent deux couches d’électrons. Pour évaluer leur rayon, il faut analy- 

ser la charge nucléaire effective subie par les électrons 2s de ces atomes : 

Lett 2 =O. 

aL ee rl 

sabe? +4—2— 42 

Remarquez que la charge nucléaire effective subie par les électrons périphériques du 

béryllium est supérieure a celle subie par l’électron périphérique du lithium. Par consé- 

quent, les électrons périphériques du béryllium sont attirés plus fortement par leur noyau 

que ne le sont ceux du lithium; c’est pourquoi le rayon atomique du béryllium est plus 

petit. La charge nucléaire effective subie par les électrons périphériques d’un atome 

devient de plus en plus positive 4 mesure qu’on progresse de gauche a droite le long du 

reste de la deuxiéme rangée du tableau périodique. De ce fait, les rayons atomiques sont 

de plus en plus petits. La méme variation est généralement observée chez tous les élé- 

ments des groupes principaux. 

Taille des atomes 

Dans chacune des paires d’atomes, indiquez (si possible) lequel est le plus volumineux. Expliquez vos choix. 

(a) C ou Ge. (b) N ou F. (c) N ou Al. (d) Al ou Ge. 

PLAN CONCEPTUEL 

Numéro atomique (Z) 

ETABLIR UNE STRATEGIE 

Pour comparer les rayons atomiques de différents 

atomes, il faut tout d’abord établir la configuration 

électronique de l’atome a partir de sa position 

dans le tableau périodique. Celle-ci nous permet 

d’évaluer le nombre de couches électroniques 

que possede un atome donné. 

4 

Be— 
Béryllium 

Symbole chimique 

Nom 

Mo 

74 

58 59. 60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 

Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm 
Céxivm_|Praséodyme] Néodyme ]Prométhium} Samarium | Buropium |Gadoliniom] ‘Teeblum |Dysprosium] Holmium | Ersum | Thulium 

90 91 92 93 4 95 96 97 98 99 100 101 

Th Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md 
un e Toorium_[Frotacinhin] Cranium | Nepeunium | Plutonium | Américium | Guriuin | Berkéliom |Californium| Einsteinium| Fermium_ |Mendeleum 

On calcule ensuite la charge effective qui s’exerce Zep =Z-O 

sur les électrons périphériques de chaque type 

d’atomes. 

RESOUDRE | sotution 
(a) Cet Ge eC: |He|2s*2p7 

1) Ecrivez les configurations électroniques 32Ge: [Ar] As* 3d Ap? 
abrégées de chacun des atomes. 

2) Calculez la Zerg. 6C: Lor = +6—-—2= +4 

32Ge: Zerp = +32 - (18 + 10) = +4 

Latome Ge est plus volumineux que l’atome C, car, pour une méme 
charge effective, le Ge posséde plus de couches électroniques. 
Notez que, dans le cas du Ge, les électrons 3d ne sont pas situés sur 
le dernier niveau électronique (n = 4). Is participent donc a leffet 
d’écran total qui s’exerce sur les électrons 4s. 
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(b) Net F 

1) Ecrivez les configurations électroniques 

abrégées de chacun des atomes. 

2) Calculez la Zar. 

iN: [He] 2s? 2p? 

oF: [He] 2s? 2p” 

WNGuULe mis, aul aie 

okt oun Zi geese 9. ea see 7. 

Latome N est plus volumineux que l’atome F, car, pour un méme 

nombre de couches électroniques, I’attraction exercée par le noyau 

sur la couche électronique externe de N est plus faible. Le nuage 

électronique de N est donc moins comprimé par la Zr. 
pu 

(c) Net Al 

1) Ecrivez les configurations électroniques 

abrégées de chacun des atomes. 

2) Calculez la Za. 

(d) Al et Ge 

1) Ecrivez les configurations électroniques 

abrégées de chacun des atomes. 

2) Calculez la Zer,. 

EXERCICE PRATIQUE 4.5 

Dans chacune des paires d’atomes, indiquez (si possible) lequel est le plus volumineux. 

(d) Fou Se. (a) Sn ou I. (b) Ge ou Po. (c) Cr ou W. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 4.5 

WN: [He] 2s? on 

Al: [Ne] 3s? 3p! 

GN: Zep = +7-2 = +5 

pAl: Leff = al = 10) Sar8 

Latome A] est plus volumineux que l’atome N, car il posséde plus 

de couches électroniques et parce que l’attraction du noyau sur 

la couche externe est plus faible. 

pAl: [Ne] 357 3p! 

39Ge: [Ar] 4s? 3d! 4p? 

Al: Leff = +13 —- 10 = +3 

39Ge: Left = +32 - (8 Sip 10) = +4 

En s’appuyant sur le nombre de couches électroniques et sur les 

charges effectives, on ne peut affirmer quel atome est le plus volu- 

mineux. En effet, quand on passe de Al a Ge, le nombre de couches 

électroniques augmente, mais c’est également le cas de la force 

du noyau exercée sur la couche externe. Ces effets tendent a s’opposer 

l'un l'autre, et il n’est pas facile de dire lequel prédominera. 

Classez les éléments suivants en ordre décroissant de rayon: S, Ca, F, Rb, Si. 

Résumé: Rayons atomiques pour les éléments des groupes principaux 

> Le rayon atomique est directement proportionnel au nombre de couches électro- 

niques présentes dans un atome et inversement proportionnel a la charge effective qui 

s’exerce sur ces couches. 

> Le nombre quantique principal (n) des électrons dans le niveau d’€énergie principal 

périphérique augmente de haut en bas dans une colonne du tableau périodique. 

Latome ayant de ce fait plus de couches électroniques, le volume atomique augmente 

lorsque l’on descend dans une méme famille. 

> La charge nucléaire effective (Zefp) Qui s’exerce sur les couches électroniques aug- 

mente de gauche a droite dans une rangée du tableau périodique; il s’ensuit une 

attraction plus forte entre les électrons périphériques et le noyau, et par conséquent 

des rayons atomiques plus petits. 
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Rayon atomique des éléments de transition 

En examinant la figure 4.8 (p. 155), on peut constater qu’en progressant vers le bas dans 

les deux premiéres rangées d’une colonne des éléments de transition, les rayons ato- 

miques des éléments suivent la méme tendance générale que les elements des groupes 

principaux (les rayons deviennent plus grands). Cependant, a l’exception des deux pre- 

miers éléments dans chaque série de transition, les rayons atomiques des éléments de 

transition ne suivent pas la méme tendance que les éléments des groupes principaux 

quand on progresse vers la droite dans une rangée. En effet, au lieu de diminuer, /es 

rayons des éléments de transition demeurent a peu prés constants le long de chaque 

rangée. Cette observation s’explique par le fait que le long d’une rangée des éléments de 

transition, le nombre d’électrons dans le niveau.d’énergie principal périphérique (valeur 

de n la plus élevée) est presque constant. (On a vu a la section 4.2, par exemple, que l’orbi- 

tale 4s se remplit avant l’orbitale 3d.) Quand un autre proton s’ajoute au noyau avec 

chaque élément successif, un autre électron s’ajoute également, mais celui-ci sen va dans 

Vorbitale Nyius sieve — 1. Le nombre d’électrons périphériques demeure constant et ils 

subissent une charge nucléaire effective 4 peu pres constante, de sorte que le rayon reste 

plus ou moins constant d’un élément de transition a lautre. 

Rayon atomique des ions 
Qu’arrive-t-il au rayon d’un atome quand il devient un cation? Un anion ? Considérez, 

par exemple, la différence entre l’atome Na et l’ion Na”. Leurs configurations électro- 

niques sont 

1jNa: [Ne | 38) 

Nat: [Ne] =[He] 2s? 2p° 

Latome de sodium a une configuration [Ne] 3s!. Il posséde donc trois couches électro- 

niques et la charge effective qui s’exerce sur la derniére couche est de +1. Le cation 

sodium, Na*, qui a perdu l’électron 3s périphérique, ne posséde plus que deux couches 

électroniques ({Ne]) et la charge effective qui s’exerce sur la couche périphérique est de 

+9, Le cation sodium (rayon ionique = 95 pm) est donc beaucoup plus petit que l’atome 

de sodium (rayon covalent = 186 pm). Cette tendance s’applique a tous les cations et leurs 

atomes, comme le montre la figure 4.9. En général: 

Les cations sont beaucoup plus petits que leurs atomes correspondants. 

Qu’en est-il des anions ? Considérez, par exemple, la différence entre Cl et Cl~. Leurs 

configurations électroniques sont les suivantes : 

Cl: [Ne ] 3s? 3p 

Cl": [Ne] 3s? 3p® 

Lanion chlore a un électron périphérique de plus, mais aucun proton additionnel pour 
augmenter la charge nucléaire. La présence de cet électron supplémentaire augmente les 
répulsions au sein des électrons périphériques, ce qui crée un anion chlorure qui est plus 
gros que l’atome de chlore. La tendance est la méme pour tous les anions et leurs atomes, 
comme le montre la figure 4.10. En général : 

Les anions sont beaucoup plus volumineux que leurs atomes correspondants. 

On peut observer une variation intéressante du volume ionique en examinant les 
rayons d'une série @ions isoélectroniques — des ions qui ont le méme nombre d’électrons. 
Par exemple, considérons les ions suivants ainsi que leurs rayons: 

S*~ (184 pm) Cl” (181 pm) K* (133 pm) Ca** (99 pm) 
18 électrons 18 électrons 18 Electrons 18 électrons 
16 protons 17 protons 19 protons 20 protons 

Chacun de ces ions posséde 18 électrons exactement dans les mémes orbitales, mais com- 
ment se fait-il que le rayon des ions diminue progressivement? I] en est ainsi A cause de 
l'augmentation croissante du nombre de protons. Lion S?~ a 16 protons et, par conséquent, 
une charge effective de +6 qui exerce une attraction sur les orbitales périphériques. Vion 
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Rayons des atomes et de leurs cations (pm) 

Groupe | A Groupe Il A Groupe Ill A 

Li iat Be Be2+ Baw Bo? 

152 60 WN aul 85 23 

Mg Mg** Ali pe Ales 

186 95 160 65 143 50 

Ga uGar 

pai} 133 OF, 99 [3 5mnO2 

In In’? Rb Rb* 

AMS) 13 166 81 248 148 

A FIGURE 4.9 Tailles des atomes et de leurs cations Les rayons atomiques et ioniques (pm) pour les trois 

premiéres colonnes des éléments des groupes principaux. 

Ca**, cependant, a 20 protons et par conséquent une charge de +10 qui exerce une attrac- 

tion sur les mémes orbitales. I] en résulte un rayon beaucoup plus petit. Pour un nombre 

donné d’électrons, plus la charge nucléaire est grande et plus l’atome ou lion est petit. 

Volume ionique 

De l’atome ou de l’ion de chacune des paires suivantes, lequel est le plus 

volumineux ? 

(a) Sou S?. (bynCaou Ca’. (c) Br’ ou Kr. 

SOLUTION 

(a) Lion S?~ est plus volumineux que l’atome S, car pour des Z,+; identiques, lion 

S*- posséde deux électrons de plus dans sa couche de valence, ce qui augmente 

les effets répulsifs entre les électrons de valence et fait en sorte que les électrons 

du troisiéme niveau occupent un plus grand volume. 

159 
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(b) L'ion Ca’* est plus petit que l’atome Ca, car il possé¢de une couche électronique 

de moins, ce qui diminue le volume de l’atome. De plus, la Z.¢¢ qui s’exerce sur la 

couche périphérique (+10) est beaucoup plus élevée que pour l’atome neutre (+2). 

(c) Lion Br’ est plus gros qu’un atome Kr. En effet, bien qu’ils soient iso€électro- 

niques, Br a une Ze; plus faible (+7) que Kr (+8), de sorte que l’attraction 

exercée sur les électrons de Br est plus faible. Son rayon est donc plus grand. 

EXERCICE PRATIQUE 4.6 

De l’atome ou de l’ion de chacune des paires suivantes, lequel est le plus volumineux ? 

(a) K ou Kt. (b) FouF. (c) Cae" ouGla 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 4.6 

Lew les atomes ou ions suivants selon la longueur décroissante de leur rayon: 

Catt ATL. 

Rayons des atomes et de leurs anions (pm) 

Groupe VIA Groupe VIIA 

OmLO# F i 

103 184 99 181 

117 198 

143 22] 133 216 

A FIGURE 4.10 Tailles des atomes et de leurs anions Lesra i ioni yons atomiques et ioniques (pm 
les groupes VI A et VII A dans le tableau périodique. ‘ ean 
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1e) Lien conceptuel 4.4 lons, isotopes et volume atomique 

Dans les sections précédentes, nous avons vu comment le nombre d’électrons et le nombre 

de protons influent sur la taille d’un atome ou d’un ion. Toutefois, nous n’avons pas consi- 

déré l’effet du nombre de neutrons sur la taille d’un atome. Doit-on s’attendre a ce que les 

isotopes, par exemple, C-12 et C-13, aient des rayons atomiques différents ? 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

20 a 27, 50, 53 et 54. 

Energie d’ionisation 
Lénergie d’ionisation (J) d’un atome est l’énergie requise pour enlever un électron d’un 

atome a I’état gazeux. Cette énergie est toujours positive parce qu’enlever un électron 

exige toujours de l’énergie. (En fait, le processus est similaire 4 une réaction endother- 

mique qui absorbe de la chaleur et dont la AH est positive.) L’énergie nécessaire pour 

enlever le premier électron est l’énergie de premiere ionisation (I,). Léquation suivante 

illustre ’énergie de premiere ionisation du sodium: 

Na(g) —— Na‘*(g) I, = 496 kJ/mol Vere 

+ : : °y y e : as eater! “Ste \e % 
Lénergie requise pour enlever le deuxieme électron est énergie de deuxiéme ionisation 

(5) et Energie requise pour enlever le troisi¢me électron est l’énergie de troisiéme ionisa- 

tion (J;), et ainsi de suite. Voici l’équation qui représente l’énergie de deuxiéme ionisation 

du sodium: 

Na*(g) —> Na?*(g) I, = 4560 kJ/mol 

Notez bien que l’énergie de deuxiéme ionisation n’est pas l’énergie nécessaire pour enle- 

ver deux électrons du sodium (cette quantité serait la somme de /, et de /,), mais plutdt 

l’énergie requise pour enlever le deuxiéme de deux électrons de Na*. Nous abordons 

séparément les variations de /, et de /5. 

Variations de I’énergie de premiere ionisation 
La figure 4.11 montre les énergies de premiére ionisation des éléments jusqu’a Xe. 

Remarquez la variation périodique de l’énergie d’ionisation, qui atteint une valeur maxi- 

male a chaque gaz noble. En nous appuyant sur ce que nous avons appris au sujet des 

configurations électroniques et de la charge nucléaire effective, comment pouvons-nous 

expliquer cette variation? Nous avons vu que dans une colonne, le nombre quantique 

principal, n, augmente quand on se déplace de haut en bas. Dans un niveau donné, les 

orbitales ayant des nombres quantiques principaux plus élevés sont plus volumineuses que 

les orbitales dont les nombres quantiques principaux sont plus petits. Par conséquent, les 

électrons présents dans le niveau principal le plus élevé sont plus éloignés du noyau 

chargé positivement et sont donc retenus moins fortement (voir la loi de Coulomb 4 la 

section 4.3). Il s’ensuit une énergie d’ionisation plus faible quand on progresse de haut en 

bas dans une colonne, comme on le voit a la figure 4.12. 

Comment cette variation se comporte-t-elle quand on progresse de gauche a droite 

dans une rangée ? Par exemple, faut-il plus d’énergie pour arracher un électron de Na ou 

de Cl, deux éléments aux deux extrémités de la troisieme rangée du tableau périodique ? 

On sait que dans le Na, la configuration électronique du niveau le plus élevé est 3s! et 

que celle des sous-niveaux les plus élevés de Cl est 35° 3p°. Comme on I’a expliqué pré- 

cédemment, l’électron périphérique du chlore est soumis a une charge nucléaire effective 

plus grande que I’électron périphérique du sodium (c’est pourquoi le rayon atomique du 

chlore est plus petit que celui du sodium). Par conséquent, on s’attendrait a ce que l’Energie 
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Energie de premiére ionisation 

imc: < 
Eléments Elements 

de transition ‘de transition — 
de la période 4 | de la période 5 

ares een op 
40 50 0 10 20 30 

Numéro atomique 

2500 

2000 

1500 

Xe 

1000 

Energie dionisation (kJ/mol) 
500 

A FIGURE 4.11 Energie de premiere ionisation en fonction du numéro atomique pour les éléments 
jusqu’au xénon L'énergie d'ionisation est a sa valeur minimale a chaque métal alcalin et elle atteint une valeur 

maximale a chaque gaz noble. (Comparez avec la figure 4.7, p. 155.) 

Variations de l’énergie de premiere ionisation 

10Nisation diminue 

L’énergie d’ionisation augmente. 

& FIGURE 4.12 Variations de l’énergie d’ionisation |’ énergie d'ionisation augmente de gauche a droite 
dans une rangée et diminue de haut en bas dans une colonne du tableau périodique. 
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dionisation du chlore soit plus élevée que celle du sodium, ce qui est effectivement le cas. 
On peut apporter un argument semblable vis-a-vis des autres éléments des groupes princi- 

paux selon lequel l’énergie d’ionisation augmente généralement de gauche a droite le long 
dune rangée dans le tableau périodique, comme le montre la figure 4.12. 

Résumé: Variations de I’énergie d’ionisation des éléments 
des groupes principaux 

> Lénergie @ionisation diminue généralement de haut en bas dans une colonne (ou 

groupe) du tableau périodique parce que les électrons dans le niveau principal le plus 

élevé sont plus loin du noyau chargé positivement et, de ce fait, ils sont retenus moins 

fortement. 

> Leénergie dionisation augmente généralement de gauche a droite le long d’une 

période (ou rangée) du tableau périodique parce que les électrons du niveau d’énergie 

principal le plus élevé subissent généralement une charge nucléaire effective (Ze) 

plus grande. 

Energie d’ionisation 

En vous basant sur les variations périodiques, déterminez l’élément qui a l’énergie de premiére 

ionisation la plus élevée dans chaque paire (si possible) : 

(a) Alou S. (b) As ou Sb. (c) N ou Si. (d) Oou Cl. 

ETABLIR UNE STRATEGIE PLAN CONCEPTUEL 
Pour comparer |’énergie d’ionisation premiére (/,) Numéro atomique (Z) 

des différents atomes en cause, il faut tout d’abord Be Epo 

établir la configuration électronique de chacun B eens 

d’eux a partir de sa position dans le tableau pério- os ee a ay 
dique. Celle-ci nous permet d’évaluer la distance ites futon | 

entre le premier électron de valence arraché et peg 

son noyau. Plus la distance est faible entre l’électron sted Ge is Th 

et son noyau, plus l’électron y est retenu fortement ee 

et plus il sera difficile 4 arracher. Son énergie “ “s EB 
d’ionisation sera donc plus élevée. ee fen its 

Fr Ra Ac 

On calcule ensuite la charge effective qui s’exerce Zet = Z-o0 

sur les électrons de valence de chaque type d’atomes. 

Plus la charge effective est élevée, plus l’électron 

est retenu fortement par le noyau et plus il sera 

difficile 4 arracher. Son énergie d’ionisation 

sera donc plus élevée. 

RESOUDRE SOLUTION 

(a) AletS Al: [Ne] 3s? 3p! 

1) Ecrivez les configurations électroniques eaele [Ne] 35° 3p* 

abrégées de chacun des atomes. 

2) Calculez la Zar. (onl meeps SO 3 

aE Leff = +16-10 = +6 

La J, des atomes S est plus élevée que celle des atomes Al, car, 

pour des électrons d’un méme niveau, I’électron du S est retenu 

plus fortement par son noyau. 
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(b) As et Sb 33AS: [Ar] 4s? 3d 4p° 

|) Ecrivez les configurations électroniques 5j9b: [Kr] 5s? 4d" 5p? 

abrégées de chacun des atomes. 

2) Calculez la Zerg. a3A8: Zep = +33 — (18 + 10) = 5 

5190: Zege = +51 — 36 + 10) = +5 

La /, des atomes As est plus élevée que celle des atomes Sb, car, 

pour des charges effectives similaires entre I’électron arraché et 

son noyau, I’électron de valence du As (de niveau 4) est plus proche 

de son noyau que celui du Sb (de niveau 5). La force qui retient 

l’électron est donc plus grande. 

Net Si 7N: [He] 2s? 2p? 

1) Ecrivez les configurations électroniques Si: |Ne|3s? 3p? 

abrégées de chacun des atomes. 

2) Calculez la Zerg. IN: Zope = +7-2 = +5 

1491: Zor = +14- 10 = +4 

La J, des atomes N est plus élevée que celle des atomes Si. Sa charge 

effective étant plus élevée et cet électron de valence étant plus pres 

du noyau, la force qui le retient est plus grande. 

(d) Oet Cl gO [He 257258 

1) Ecrivez les configurations électroniques 7Cl: [Ne | 8523p" 

abrégées de chacun des atomes. 

2) Calculez la Zere. gO: Zep = +8-2 = +6 

Wl: = Zeep = +17 - 10 = +7 

Compte tenu de la charge effective et de la distance entre I’électron 

arraché et son noyau, on ne peut affirmer quel atome posséde la /, 

la plus élevée entre O et Cl. La charge effective augmente entre O et 

Cl, mais il en est de méme de la distance entre le noyau et les élec- 

trons de valence. Ces effets tendent a s’opposer l’un l’autre, et il n’est 

pas facile de dire lequel prédominera. 

EXERCICE PRATIQUE 4.7 

En vous basant sur les variations périodiques, déterminez |’élément dont l’énergie de premiére 

ionisation est la plus élevée dans chacune des paires suivantes (si possible) : 

(a) Sn ou I. (b) Ca ou Sr. (() Come (d) Fou S. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 4.7 

Classez les éléments suivants en ordre décroissant d’énergie de premiére ionisation: S, Ca, F, Rb, Si. 

Exceptions concernant les variations de I’énergie 
de premiere ionisation 
Un examen attentif de la figure 4.12 révéle quelques exceptions touchant les variations 
des €nergies de premiere ionisation. Par exemple, I’énergie d’ionisation du bore est infé- 
rieure a celle du béryllium, méme s’il se situe a la droite du béryllium sur la méme rangée. 
Cette exception est causée par le passage du bloc s au bloc p. Comme nous I’avons vu au 
chapitre 3, les orbitales 2p sont généralement situées dans des zones plus éloignées du 
noyau que lorbitale 2s. Par conséquent, les électrons 2s forment eux aussi (en plus 
des électrons Is) un €cran qui réduit l’attraction de la charge nucléaire sur I’électron 
dans Vorbitale 2p. I] s’ensuit, comme on I’a vu a la section 4.2, que le niveau d’énergie 
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potentielle des orbitales 2p est plus élevé (elles sont donc moins stables), de sorte que 

l’électron est plus facile 4 arracher (car son énergie d’ionisation est plus faible). Les my 
noyaux étant de forces similaires entre le béryllium et le bore, l’apparition de l’effet écran 

partiel est visible lorsque l’on passe du premier au deuxiéme. 

I] existe une autre exception concernant I’azote et l’oxygéne. Bien que l’oxygéne soit 

placé a droite de l’azote dans la méme rangée, son énergie d’ionisation est elle aussi plus 

faible. Cette exception découle de la répulsion entre les électrons quand ils doivent 

occuper la méme orbitale. Examinez les configurations électroniques et les cases quan- 
tiques de l’azote et de l’oxygéne: 

sy 
sPheriee 

2s 2p 

gO: 1s? 2s? 2p" 
piss heats Symeheaue 

ls 2s gone ‘ool 

PN) 1572s? 2p? 

Vous remarquez que l’azote a trois électrons dans trois orbitales p, alors que l’oxygéne en 

a quatre. Dans I’azote, les orbitales 2p sont a demi remplies (ce qui rend la configuration 

particuli¢rement stable). Le quatriéme électron de l’oxygéne doit s’apparier avec un autre 

électron, ce qui le rend plus facile 4 enlever. Les noyaux étant de forces similaires entre 

l'azote et ’oxygéne, l’apparition d’un électron sous forme de doublet est visible lorsque 

l’on passe du premier au deuxiéme. Des exceptions semblables se produisent pour S et Se, 

situés directement sous l’oxygéne dans le groupe VI A. 

da itace Effet d'écran partiel et apparition d’un doublet 
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Expliquez la variation d’énergie de premiere ionisation (/;) observée (figure 4.11, p. 162) entre les éléments suivants : 

(a) Ca et Ga. (b) PetS. 

ETABLIR UNE STRATEGIE PLAN CONCEPTUEL 

Pour comparer |’énergie de premiere ionisation (/;) 

des différents atomes, il faut tout d’abord établir 

Numéro atomique (Z) 

Be Symbole chimique 

la configuration électronique de chaque atome f Sere 

a partir de sa position dans le tableau périodique. ee 7] MS 
Celle-ci nous permet d’évaluer la distance entre le [aie Se 

premier électron de valence arraché et son noyau. pies a 
Plus la distance est faible entre l’électron et son ake ae ti |v | & | ma] & | c 
noyau, plus |’électron y est retenu fortement et plus | Berar ® es 

il sera difficile 4 arracher. Son énergie d’ionisation “s rs 7 a a “a seu — 7 PTS 

sera donc plus élevée. Oo ie le ram ram cm Oram 

Ensuite, on calcule la charge effective qui s’exerce LALO 

sur les électrons de valence de chaque type d’atomes. 

Normalement, plus la Z.;¢ est élevée entre l’électron 

et son noyau, plus I’électron y est retenu fortement 

et plus il sera difficile 4 arracher. Son énergie 

1 dionisation devrait donc étre plus élevée. 



166 

Si ces éléments contredisent les observations expé- 

rimentales (voir la figure 4.11), c’est qu'il s’agit 

d'une exception. I] faut alors: 

(a) Analyser la configuration des atomes et vérifier 

si leffet d’écran a subi des modifications. 

(b) Dans le cas contraire, il faut analyser la confi- 

guration en représentant les cases quantiques 

des atomes, puis vérifier s’il se forme un dou- 

blet pour l'un des atomes dans les orbitales 

d'un méme sous-niveau. 

RESOUDRE 

(a) Ca et Ga 

1) Ecrivez les configurations électroniques 

abrégées de chacun des atomes. 

2) Calculez la Zor, 

3) Vérifiez les exceptions. 

Effet d’écran partiel 

CHAPITRE4  Proprietés de l’atome et modéle atomique moderne 

Energie de premiére ionisation 

2500 

2000 
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£ 
= = 1500 ; 
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2 de transition transition 
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Numéro atomique 

SOLUTION 

x9Ca: [Ar] 4s? 

31Ga: [Ar] 4s?3d!° 4p! 

x9Ca: Leff = +20- 18 = +2 

3;Ga: Leff = +31 - (18 aa 10) = +3 

Selon la charge effective plus élevée et la distance similaire entre 

l’électron de valence arraché et son noyau, |’électron du Ga devrait 

tre plus fortement retenu par son noyau, donc plus difficile a arra- 

cher. Toutefois, la figure 4.11 montre clairement qu’il n’y a pas d’aug- 

mentation de la /,; entre ces deux éléments. I] faut donc approfondir 

notre analyse. 

Lélectron arraché au Ga se trouve sur la sous-couche 4p. II subit 

donc l’effet d’écran de la sous-couche 4s, ce qui affaiblit la force 

qui le retient a son noyau. Ce rest pas le cas pour l’électron arraché 

au Ca, qui est lui-méme sur la sous-couche 4s. La force qui retient 

le premier électron de valence arraché a son noyau n’augmente donc 

pas entre le Ca et le Ga, ce qui explique les /, similaires entre ces 

deux atomes. 

ane 

1) Ecrivez les configurations électroniques 

abrégées de chacun des atomes. 

2) Calculez la Zesy. 

3) Vérifiez les exceptions. 

Effet d’écran partiel 

isP: [Ne] 3s? 3p? 

gah [Ne ] 3s? 3pt 

isP: Leff = oils) — 10) = ae5 

169: Leff = Fle ae 0) = 46 

En raison de la charge effective plus élevée et de la distance similaire 

entre l’€lectron de valence arraché et son noyau, |’électron du § 

devrait étre plus fortement retenu par son noyau. II devrait donc étre 
plus difficile 4 arracher. Toutefois, la figure 4.11 montre clairement 
qu’il y a une diminution de la /; entre ces deux éléments. II faut donc 
approfondir notre analyse. 

Lélectron arraché au P et I’électron arraché au S sont tous deux sur 
la sous-couche 3p. Ils subissent donc l’effet d’écran de la 3s sur la Sa 
ce qui affaiblit la force qui le retient 4 son noyau. Mais ici, comme 
leffet d’écran partiel s’applique dans les deux cas, il ne peut expliquer 
la variation. I] faut donc analyser la répartition des électrons dans 
les orbitales. 
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Formation d’un doublet dans une méme 

sous-couche 

arraché au P est célibataire. 

EXERCICE PRATIQUE 4.8 

Expliquez la variation d’énergie de premiére ionisation (/,) observée entre les éléments suivants. 

(Voir la figure 4.11.) 

(a) Mg et Al. (b) N et O. (c) Clet I. (d) Let Xe. 

I] existe un deuxiéme phénoméne qui donne une explication a ces deux exceptions. 

Ce phénoméne tient a la nature méme de l’électron. Dans le modeéle quantique, l’électron 

est une charge qui posséde un moment cinétique (il tourne autour du noyau) et un moment 

de spin (il tourne sur lui-méme). Latome possede donc un moment cinétique et un 

moment de spin global. Ces propriétés affectent la stabilité de l’'atome lorsque l’on résout 

léquation de Schrodinger pour des atomes polyélectroniques. Les atomes dont les sous- 

couches sont pleines (moments cinétique et de spin nuls) ou a moitié pleines (tous les 

spins alignés) sont plus stables. Les alcalino-terreux dont toutes les sous-couches sont 

pleines sont, de fagon générale, plus stables (donc possédent des énergies de premiére 

ionisation plus grandes) que leurs voisins dans la famille de ’aluminium. De la méme 

facon, les premiers éléments de la famille de l’azote dont la sous-couche p est a moitié 

remplie sont généralement plus stables que leur voisin dans la famille de Poxygene. 

Toutefois, cette différence s’atténue pour les atomes plus gros. On peut voir sur la 

figure 4.11 qu’a la cinquiéme période, l’énergie d’ionisation augmente entre le Sb et le Te 

malgré l’apparition d’un doublet. Cela est dd au fait que lorsque l’orbitale est plus grande, 

les effets de répulsion entre les électrons sont plus faibles. 

Variations entre les ionisations successives 

Remarquez les variations dans les énergies de premiere, de deuxiéme et de troisi¢me 

ionisation du sodium (groupe I A) et du magnésium (groupe II A), comme Jillustre la 

figure a la page suivante. 

Pour le sodium, il y a une différence considérable entre les énergies de premiére et 

de deuxiéme ionisation. Pour le magnésium, |’énergie d’ionisation double environ en pas- 

sant de la premiére a la deuxiéme ionisation, mais le saut est encore plus important entre 

les énergies de deuxiéme et de troisiéme ionisation. Quelle est la raison de ces sauts ? 

On peut comprendre ces variations en examinant les configurations électroniques du 

sodium et du magnésium: 

Na: [Ne] 3s! 

Na*: [Ne] =[He] 2s? 2p° 

Meg: [Ne] 3s? 

vyMeg": [Ne] 35° 

Lélectron arraché au S fait partie d’un doublet, alors que l’électron 

Ici, ’énergie d’ionisation du S est plus faible, car, méme si son noyau 

posséde un proton supplémentaire, |’électron arraché fait partie d’un 

doublet. La présence d’un deuxieme électron dans la méme orbitale 

crée un effet de répulsion entre les deux charges négatives qui désta- 

bilise légérement l’électron. I] sera donc plus facile a arracher. 
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La premiere ionisation du sodium implique le départ de l’électron 

de valence dans l’orbitale 3s. Cet électron est retenu par une faible 

charge effective (Zep de +1) et l’ion qui résulte de son ionisation 

posséde la configuration d’un gaz noble, ce qui le rend particulie- 

rement stable. Par conséquent, I’énergie de premiere ionisation est 

assez faible. A l’inverse, la deuxiéme ionisation du sodium exige 

le départ d’un électron situé sur un niveau inférieur. Les électrons 

présents sur la deuxiéme couche (n = 2) sont retenus beaucoup 

plus fortement que I’électron 3s de l’atome a l’état fondamental. Ils 

sont situés plus prés du noyau et la charge effective qui s’exerce 

sur eux est beaucoup plus élevée (Zer¢ de +9) que celle qui s’exerce 

sur l’électron 3s. I] faut donc une grande quantité d’énergie pour 

les arracher, ce qui rend la valeur de /, trés €élevée. 

Comme pour le sodium, la premiére ionisation du magnésium 

fait intervenir le départ d’un électron de valence dans Vorbitale 3s. 

Il faut cependant fournir un peu plus d’énergie que Vionisation 

correspondante du sodium a cause des variations de la Ze 

(Zer¢ de +1 pour le sodium et de +2 pour le magnésium). La 

deuxiéme ionisation du magnésium implique également le départ d’un électron périphé- 

rique dans l’orbitale 3s, mais cette fois a partir d’un ion de charge +1 (au lieu d’un atome 

neutre). Il faut donc pres du double de l’énergie pour enlever I’électron de l’atome neutre. 

La troisiéme ionisation du magnésium est analogue a la deuxieme énergie d’ionisation 

du sodium — cela nécessite d’enlever un électron beaucoup plus fortement retenu 

(Zapp de +10) par le noyau a partir d’un ion ayant la configuration d’un gaz noble. II faut 

donc fournir une grande quantité d’énergie, ce qui rend la valeur de /,; trés élevée. 

Comme le montre le tableau 4.2, les Energies d’ionisation successives de nombreux 

éléments connaissent des variations semblables. L’énergie d’ionisation augmente assez 

uniformément chaque fois qu’un électron périphérique est arraché, mais l’ionisation d’un 

premier électron de coeur nécessite une énergie beaucoup plus élevée. On observe donc 

un saut important dans les énergies d’ionisation successives. 

WELUCEINE 4) Valeurs successives des énergies d'ionisation pour les éléments 
allant du sodium a I'argon (kJ/mol) 

Elément h h h I, Is Ig h 

Electrons de cceur 

578 

786 1580 3 230 16 100 

1012 1 900 2910 4 960 

1 000 2 250 3 360 4 560 

1251 2 300 3 820 5 160 6 540 9 460 11 000 

1521 2 670 3 930 5770 7 240 ~ 8780 12 000 

<@) Lien conceptuel 4.5 Energies d'ionisation et liaison chimique 
En vous appuyant sur ce que vous avez appris au sujet des énergies d’ionisation, expliquez 
pourquoi les électrons de valence sont plus importants que les électrons de cceur pour 
déterminer la réactivité des atomes et la formation de liaisons. 
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Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

28 4 35, 51, 52, 62,63 et66. — 

Affinité électronique 
Laffinité électronique (A,) d’un atome ou d’un ion se définit comme le changement 

d’énergie associé au gain d’un électron par un atome a I’état gazeux. Laffinité électro- 

nique est habituellement négative — quoique pas toujours — parce qu’un atome ou un 

ion libére de l’énergie quand il acquiert un électron. (Le processus est analogue 4 une 

réaction exothermique qui libére de la chaleur et qui, par conséquent, a une valeur de 

AH négative.) Autrement dit, l’attraction de Coulomb entre le noyau d’un atome et un 

électron ajouté s’accompagne habituellement de libération d’énergie au moment du 

gain de cet électron. Par exemple, on peut représenter l’affinité électronique du chlore 

par l’équation: 

Ne eo Cl (e) AE = —349 kJ/mol 

Cependant, on mesure généralement l’affinité électronique non pas en ajoutant directe- 

ment un électron a un atome, mais en arrachant I’électron supplémentaire a la forme 

anionique de l’atome (auquel on a précédemment ajouté un seul électron). C’est pourquoi 

les valeurs mesurées, appelées énergie d’affinité électronique (E,,,), sont positives. Elles 

sont habituellement mesurées en électrons-volts (1 eV = 1,6023 x 107! J): 

CIG(o)i=—> Clg) I e= Exe = 349 kJ/mol ou 3,6 eV 

La figure 4.13 illustre les énergies d’affinité électronique (F£,,) d'un certain nombre d’élé- 

ments des groupes principaux. Comme on peut le voir, les variations ne sont pas aussi 

réguliéres que les variations des autres propriétés que nous avons étudiées. Par exemple, 

on s’attendrait que les énergies d’affinité électronique deviennent relativement plus faibles 

(de sorte que le retrait de l’électron supplémentaire se ferait plus facilement) de haut en 

bas dans une colonne. En effet, dans une méme famille, pour des charges effectives simi- 

laires, l’électron supplémentaire entre dans des orbitales de plus en plus éloignées du 

noyau ; la force qu’exerce le noyau sur cet électron supplémentaire devrait donc diminuer. 

SG 
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A FIGURE 4.13 Premiéres énergies d’affinité électronique pour les 54 premiers éléments 

du tableau périodique 1 eV = 1,6023x 10 "J 
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Bien qu’on observe une diminution dans la plupart des familles, elle est beaucoup moins 

importante que dans le cas de l’énergie d’ionisation (pour laquelle l’électron arraché 

appartient a l’atome dans son état fondamental). 

Les éléments de la deuxiéme période présentent une anomalie. Prenons le cas du 

fluor. Le fluor et le chlore sont tous deux des halogénes exergant une Z.¢ de +7 sur un 

électron supplémentaire. Le fluor étant plus petit, en vertu de la loi de Coulomb, il devrait 

exercer une force d’attraction plus grande sur cet électron que le chlore ne le ferait. 

Cependant, I’énergie d’affinité électronique obtenue est plus faible. Cette particularité 

s’explique par le fait que le fluor (ainsi que les éléments de la deuxiéme période) est un 

atome relativement petit. L’ajout d’un électron supplémentaire dans la deuxiéme couche 

est donc légérement moins favorable (les forces de répulsion entre les électrons sont plus 

grandes) que I’ajout d’un électron chez le chlore, qui est plus volumineux. Le méme phe- 

noméne se répéte pour les autres atomes de la deuxiéme période. 

Pour les éléments des groupes principaux, l’énergie d’affinité électronique s’accroit 

généralement quand on progresse de gauche 4a droite le long d’une rangée dans le tableau 

périodique. Les halogénes (groupe VII A) ont donc les affinités électroniques les plus 

grandes. Cependant, il existe des exceptions. Par exemple, on remarque que I’azote et les 

autres éléments du groupe V A ne suivent pas la tendance générale. Ces éléments ont des 

configurations électroniques des sous-couches les plus élevées ns? np*. Quand un élec- 

tron s’ajoute a cette configuration, il doit s’apparier avec un autre électron dans une orbi- 

tale p déja occupée. La répulsion entre deux électrons qui occupent la méme orbitale 

entraine une énergie d’affinité électronique plus faible, l’électron supplémentaire sous 

forme de doublet étant légérement plus instable que I’électron des éléments de la colonne 

précédente, puisqu’il est célibataire. 

aia iigha7)) Variation de l’affinité électronique sur une méme période 

Expliquez la tendance générale de la premiere énergie d’affinité électronique (E,.;) observée dans 

la 3° période. (Voir la figure 4.13.) 

ETABLIR UNE STRATEGIE 
Pour expliquer l’évolution de l’affinité électronique 

au cours d’une méme période, il faut tout d’abord 

choisir deux atomes caractéristiques de la tendance 

générale et établir leur configuration électronique 

en leur ajoutant un électron supplémentaire. La 

configuration nous permet d’évaluer la distance 

entre cet électron et le noyau. 

PLAN CONCEPTUEL 

Be 

Beryllium 

Numéro atomique (Z) 

Symbole chimique 

Nom 

de la tendance générale observée (augmentation). 

On calcule ensuite la charge effective qui s’exerce Letp = Z-C 
sur l’électron supplémentaire gagné par l’atome. 

ee 
RESOUDRE SOLUTION 

Ecrivez les configurations électroniques abrégées Na [Ne] 357 
de chacun des atomes en y ajoutant un électron el [Ne] 352 3° 
supplémentaire. Le Na et le Cl sont caractéristiques tea 
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Calculez la Ze¢¢ qui s’exerce sur l’électron ywNa-: Zerg = +11 - 10 = +1 

supplémentaire. cig PP wl Zere = +17 - 10 = +7 
La Ee; des atomes Cl est plus élevée que celle des atomes Na, car, 

pour des électrons situés sur le méme niveau, |’électron supplémen- 

taire du Cl est plus fortement retenu par son noyau. II est donc plus 

stable que celui du Na. 

Laffinité électronique (la capacité a stabiliser un électron supplé- 

mentaire) s’accroit donc de gauche a droite au sein d’une méme 

période, car la force qui s’exerce sur cet électron supplémentaire 

augmente. 

EXERCICE PRATIQUE 4.9 

En vous basant sur l’exemple 4.8, expliquez la variation de E,,; observée entre les éléments suivants. (Voir la figure 4.13.) 

(a) Na et Mg. (b) CetN. (c) Net O. (d) NetP. 

@> Lien conceptuel 4.6 Energie d’affinité électronique et gaz rares 

En vous appuyant sur ce que vous avez appris au sujet de l’énergie d’affinité électronique, 

expliquez pourquoi il est impossible de créer un anion stable avec les gaz rares. 

@) Lien conceptuel 4.7 Variations périodiques 

En vous aidant des variations de l’énergie d’ionisation et de l’énergie d’affinité élec- 

tronique, expliquez pourquoi le chlorure de sodium a la formule NaCl et non NajCl 

ou NaCl,. 

Résumé: Energie d’affinité électronique des éléments 

des groupes principaux 

> En général, l’énergie d’affinité électronique diminue de haut en bas d’une méme 

famille (colonne) (l’ajout d’un électron devient moins favorable). I] existe cependant 

des exceptions chez les anions de la deuxieme période a cause des effets de répulsion 

entre les électrons, particuliérement chez les petits atomes. 

> Leénergie d’affinité électronique augmente (I’ajout d’un é€lectron devient plus facile) 

de gauche a droite le long d’une période (ou rangée) du tableau périodique. I] existe 

cependant des exceptions en raison des variations dans l’effet d’écran et des effets de 

répulsion entre les électrons. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices: 

36 a 39, 57, 58, 64, 65 et 67. 

Electronégativité des éléments des groupes principaux 

La capacité d’un atome a attirer vers lui des électrons dans une liaison chimique (ce qui 

entraine des liaisons polaires) est appelée électronégativité (y). On dit que le fluor est A FIGURE 4.14 Densité électronique 

plus électronégatif que Phydrogene parce qu'il accapare une plus grande part de la densité autour d’une molécule de fluorure 

électronique dans la liaison HF (figure 4.14). d’hydrogéne (HF) La densité électronique 

6 Soativité a été tifiée par Linus Pauling. Dans son livre La nature de la SU Oe aia) es cet ulece ae 
Pelectronegativite acte quanti P ‘ & } te oe lui confére une charge partielle négative 

liaison chimique, ce chimiste étasunien a assigne une électronégativité de 4,0 au fluor (nous reviendrons sur ce point dans 

(élément le plus électronégatif du tableau périodique), et a déterminé les valeurs le chapitre 5) 
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mais non identiques. 

Remarquez la difference entre é/ectro- 

négativite (la capacité d'un atome a 

attirer vers lui les électrons d'une 

liaison covalente) et affinité électro- 

nique (la capacité d’un atome a 

accepter un electron supplémentaire). 

Les deux termes sont associés, 

CHAPITRE4 Propriétés de I'atome et modéle atomique moderne 

d’électronégativité relatives illustrées a la figure 4.15. Dans cette figure, remarquez les 

variations périodiques dans l’électronégativité parmi les éléments des groupes principaux : 

L’électronégativité augmente généralement le long d’une période du tableau 

périodique. 

Lélectronégativité diminue généralement de haut en bas dans une colonne du tableau 

périodique. 

Le fluor est l’élément le plus électronégatif. 

* Le francium est l’élément le moins électronégatif (parfois appelé le plus 

électropositif). 

Variations de I’électronégativité 

@ 0,7 -1,1 

B 1,2 -1,6 

@ 1,7 -2,1 

G 2,2 -2,6 

® 2,7 -4,0 

A FIGURE 4.15 Variations de I’ électronégativité des éléments U'électronégativité augmente généralement de gauche a droite dans une rangée du tableau périodique et diminue de haut en bas dans une colonne. 

Il y a une cohérence manifeste entre les variations de lélectronégativité et les autres 
variations périodiques abordées dans ce chapitre. En général, l’électronégativité est direc- 
tement proportionnelle a la charge nucléaire effective et inversement proportionnelle au 
volume atomique, ce qui revient a dire que plus l’atome est gros, moins il a la capacité 
d’attirer vers lui les électrons dans une liaison chimique. La principale exception est celle 
des gaz rares. Comme leurs couches €lectroniques sont déja pleines, ils ne sont pas « inté- 
ressés » a attirer des électrons supplémentaires malgré leur Z.; élevée et leur petite taille relative. Les gaz rares les plus gros peuvent établir quelques liaisons covalentes avec des 
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atomes fortement électronégatifs dans certaines circonstances particuliéres, mais on 

considére généralement que leur électronégativité est nulle, car ils ne forment pas de 

liaisons chimiques en temps normal. 

aise Expliquer I’électronégativité d’un élément 

Expliquez pourquoi les métaux alcalins possédent une faible électronégativité. 

ETABLIR UNE STRATEGIE PLAN CONCEPTUEL 

Pour évaluer la capacité d’un atome 4 attirer les Numéro atomique (2) 

électrons a l’intérieur d’une liaison, il faut évaluer 

la force qu’exerce cet atome sur les électrons de 

cette liaison. I] faut donc déterminer la configura- 

tion électronique, puis calculer la charge effective 

afin d’évaluer la force qu’un atome exerce sur la 

couche de valence d’un autre atome. 

4 

Be 
Béryllium 

Symbole chimique 

22 23 24 25 26 27 

Ti Vi Cr Mn Fe Co 
Titane | Vanadium | Chrome | Manganése | Fer Cobalt 

40 41 42 43 44 45 

Zr Nb Mo Te Ru Rh 
Zirconium | Niobium | Molybdéne } Technédiu ul 

72 73 74 75 76 

Hf Ta Ww 
1¢ || Hafoium | Tantale | Tungsténe 

104 105 106 

Rf | Db | sg 
Franclam | Radium | Actinium | ruerfoiom] Dubnium | Seaborglum| Bohrium 

58 59 60 61 62 

Ce Pr Nd Pm Sm 
Cérium | Peaséodyme| Néodyme |Prométhium| Samarium Europiumn | Gadaliniw 

De en 

RESOUDRE SOLUTION 

Ecrivez les configurations électroniques abrégées ahi.) | He} 25! 
de chacun des atomes. Ici, on a choisi le lithium Na: [Ne] oe! 

et le sodium comme éléments représentatifs de 

la famille des alcalins. 

Calculez la Zarr. 3Li: Zep = +3-2 = +1 

Na: Zep = +11 - 10 = tall 

Les métaux alcalins ont une faible électronégativité en raison de la 

faible charge nucléaire effective qui s’exerce sur leur propre couche 

de valence et, conséquemment, sur une couche de valence voisine. 

Ils retiennent donc faiblement leurs électrons de valence et auront 

tendance a les céder lors de la formation d’une liaison chimique. 

EXERCICE PRATIQUE 4.10 

Expliquez la variation d’électronégativité (Ay) entre les éléments suivants : 

(a) Mg et Al. (b) Net O. (©) Cletl (d) Let Xe. 

<@) Lien conceptuel 4.8 Variations périodiques de l’électronégativité 

Classez ces éléments en ordre décroissant d’électronégativité: P, Na, N, Al. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

40 a 42, 55 et 56. 
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EX} Caractere métallique 
Les métaux sont de bons conducteurs de chaleur et d’électricité ; ils peuvent étre fagonnés 

en feuilles minces (malléabilité) et étirés en fils (ductilité) ; ils sont souvent brillants et ils 

ont tendance a perdre des électrons au cours des réactions chimiques. A Vinverse, les non- 

métaux ont des propriétés physiques plus variées ; certains sont solides a la température 

ambiante, d’autres sont a I’état gazeux, mais ils sont généralement de mauvais conduc- 

teurs de chaleur et d’électricité et ils tendent tous 4 gagner des électrons au cours des 

réactions chimiques. En progressant vers la droite le long d’une rangée du tableau pério- 

dique, I’énergie d’ionisation, I’énergie d’affinité électronique et l’électronégativité aug- 

mentent. En d’autres mots, les éléments situés a.gauche dans le tableau périodique sont 

plus susceptibles de perdre des électrons que les éléments du cété droit du tableau pério- 

dique, qui, eux, sont plus susceptibles d’en gagner. Les autres propriétés associées aux 

métaux suivent la méme tendance générale (méme si nous ne les quantifions pas ici). Par 

conséquent, comme le montre la figure 4.16: 

Le caractére métallique diminue de gauche 4 droite le long d’une période 

(ou rangée) du tableau périodique. 

De haut en bas dans une colonne du tableau périodique, l’énergie d’ionisation et I’électro- 

négativité diminuent, ce qui rend les électrons plus susceptibles d’étre perdus au cours 

d’une réaction chimique. Par conséquent: 

Le caractére métallique augmente de haut en bas dans une colonne (ou 

famille) du tableau périodique. 

Variations du caractére métallique 

Le caractere métallique diminue. 

18F 14 IS iG 
IA IVA VA VIA V 

P £ a 9 
z 

7 8 4 i i 

Gitar "ak IIB a a a 
22 2 DYE |) DE Toe 7 PS = 30 : = 35 = 
Ti Cr | Mn} Fe |} Co} Ni “ a Ga os = Se) eBral ks: 

49 52 = = 
Te 

84 
f Pb i Po vA He 

104 as 106 | 107 | 108 | 109 | 110 = 112 | 113 | 114] 115] 116 | 117] 118 
Rf | Db | Sg | Bh | Hs | Mt | Ds | Rg | Cn 

Périodes 

> 

Le caractere métallique augmente. 

Lanthanides 

Actinides 

A FIGURE 4.16 Variations du caractére métallique Le caractére métallique diminue de gauche a droite 
le long d'une rangée et augmente de haut en bas dans une colonne du tableau périodique. 

Ces variations, qui sont basées sur le modéle de la mécanique quantique, expliquent la 
distribution des métaux et des non-métaux que nous avons étudiée au chapitre 2. Les 
métaux sont présents du cdté gauche et vers le centre du tableau périodique et les non- 
métaux se trouvent en haut a droite. On visualise particuliérement bien le changement de 
comportement chimique de métallique 4 non métallique quand on se déplace vers la 
droite dans la période 3, ou en descendant dans le groupe VA, du tableau périodique, 
comme le montre la figure 4.17. 
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Variations du caractére métallique 

Groupe VA 

1 EGS TG 

UIA IVA VA VIA VIIA 

Sele Diesank6 <2 1.8) 292, 10) We 

IIB IVB VB VIB VIIB_ ;-VIIIB— IB IIB 

Périodes 

Période 3 

Le caractere métallique diminue. 

A FIGURE 4.17 Variations du caractére métallique Le caractére métallique augmente de haut en bas 

dans le groupe V A du tableau périodique. Le caractére métallique diminue quand on progresse vers la droite 

dans la rangée 3 du tableau périodique. 

Caractere métallique 

En vous basant sur les variations périodiques, choisissez l’élément le plus métallique dans chaque paire (si possible). 

(a) Sn ou Te. (b) P ou Sb. (c) Ge ou In. (d) S ou Br. 

SOLUTION 

(a) Sn ou Te 

Sn est plus métallique que Te. En effet, quand on passe de Sn a Te 

dans le tableau périodique, on progresse vers la droite dans la méme 

période. Le caractére métallique diminue de gauche a droite dans 

une rangée. 

VILA 

HA IIA IVA VA VIA VILAj 

MB IVB VB VIBVIB p-VIIB 1B UB 

| 
| 

Lanthanides 

Actinides 

“Uk ON Périodes 

a 

CEEEEEer 
(b) P ou Sb ns MA 

1 DA IA WA VA VIAVIAL | 

Sb est plus métallique que P. En effet, quand on passe de P a Sb : - 
E ; Bika! WB IVB VB VIB VIB ;—VIIB 1B IB 

dans le tableau périodique, on progresse vers le bas dans une colonne. 3 4 nie F 

Le caractére métallique augmente de haut en bas dans une colonne. fs : | | 

7 | | 

Lanthanides 

Actinides 
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(c) Ge ou In 

CHAPITRE4  Propriétes de l'atome et modéle atomique moderne 

In est plus métallique que Ge. En effet, quand on passe de Ge a In 

dans le tableau périodique, on progresse vers le bas dans une colonne 

(le caractére métallique augmente), puis vers la gauche le long d’une 

rangée (le caractére métallique augmente). Ces effets s’additionnent 

pour donner une augmentation globale. 

(d) S ou Br 

En s’appuyant sur les variations périodiques seules, on ne peut affirmer 

quel élément est le plus métallique. En effet, quand on passe de S a Br, 

on progresse vers la droite le long d’une rangée (le caractére métallique 

diminue), puis vers le bas dans une colonne (le caractére métallique i Hal 

augmente). Ces effets tendent a s’opposer I’un l'autre, et il n’est pas 

facile de dire lequel prédominera. 

1A Vill 

INA IVA VA VIA VILA) 

3 WBIVB VB VIBVIB ¢-VIIB> 1B 1B 

Périodes ‘ 
Lanthanides 

ek H Actinides 

IA VIILA 

Bin IA IVA VA VIA VILA} 

WBIVB VB VIBVIIB --VIIB> IB IB 

| CI 
Périodes OP wn 

Lanthanides 

Actinides | 

EXERCICE PRATIQUE 4.11 

En vous basant sur les variations périodiques, choisissez I’élément le plus métallique dans chaque paire (si possible) : 

(a) Ge ou Sn. (b) Ga ou Sn. (c) P ou Bi. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 4.11 

(d) BouN. 

Arrangez les éléments suivants en ordre croissant de caractére métallique: Si, Cl, Na, Rb. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

43445. 

Termes clés (voir le glossaire) 

Affinité électronique (A,) 

(p. 169) 

Case quantique (p. 143) 

Charge nucléaire effective 

(Zens) (p. 149) 
Configuration électronique 

(p. 139) 

Diamagnétique (p. 146) 

Effet d’écran (p. 149) 

Electronégativité (y) (p. 171) 

Electron de cceur (p. 148) 

Electron de valence (p. 148) 

Energie d’affinité électronique 

; (E,.) (p. 169) 

Energie d’ionisation (/) 

(p. 161) 

Etat fondamental (Go), 1252)) 

Loi de Coulomb (p. 151) 

Orbitale dégénérée (p. 139) 

Paramagnétique (p. 146) 

Principe d’Aufbau (p. 139) 

Principe d’exclusion de Pauli 

(p. 144) 

Propriété périodique (p. 153) 

Rayon atomique (p. 154) 

Rayon atomique liant (rayon 

covalent) (p. 154) 

Rayon atomique non liant 

(rayon de Van der Waals) 

(p. 154) 

Reégle de Hund (p. 144) 

Concepts clés 

C 

» 

onfigurations électroniques (4.2) 

Une configuration électronique d’un atome montre quelles orbi- 

tales de la mécanique quantique occupent les électrons de |’atome. 

Par exemple, la configuration de I’hélium (1s) indique que les 

deux électrons de I’hélium se trouvent dans une orbitale 1s. 

L’ordre de remplissage des orbitales de la mécanique quantique 

dans les atomes multiélectroniques suit le principe de minimi- 

sation de l’énergie potentielle. Le tableau périodique permet de 

déterminer |’ ordre de remplissage des orbitales. 

Selon le principe d’exclusion de Pauli, chaque orbitale peut conte- 

nir un maximum de deux électrons de spins opposés. 

Selon la regle de Hund, des électrons célibataires de spins paral- 

leles remplissent les orbitales de méme énergie en premier avant 

de s’apparier. 

On peut déterminer la configuration électronique d’un ion en 
ajoutant ou en enlevant le nombre d’électrons correspondant a la 
charge de l’ion a la configuration électronique de l’atome neutre. 
Pour les cations des groupes principaux, les électrons sont arra- 
chés dans le méme ordre que celui dans lequel ils sont ajoutés 
quand s’établit la configuration électronique. 

Pour les cations des métaux de transition, les électrons ns sont 
enlevés avant les électrons (n — 1)d. 
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Outils de prédiction du modeéle quantique (4.3) 

> On peut analyser et comparer les propriétés des éléments en 

étudiant la force d’attraction qui s’exerce sur leurs électrons de 

valence. Cette force dépend de la charge nucléaire effective et 

de la distance entre le noyau et I’électron. 

> Les propriétés périodiques sont celles que l’on peut prédire a par- 

tir de la position d’un élément dans le tableau périodique. Les pro- 

priétés périodiques comprennent certaines propriétés chimiques, 

le rayon atomique, |’énergie d’ionisation, l’affinité électronique, 

Pélectronégativité et le caractére métallique. 

Propriétés chimiques des éléments (4.4) 

> Les configurations les plus stables sont celles qui présentent des 

niveaux d’énergie principaux complétement remplis. Par consé- 

quent, les éléments les plus stables et les plus inertes chimique- 

ment sont les gaz nobles. 

> Les éléments ayant un ou deux électrons de valence sont parmi les 

métaux les plus réactifs, ceux qui perdent facilement leurs élec- 

trons de valence pour atteindre les configurations des gaz nobles. 

> Les éléments ayant six ou sept électrons de valence sont parmi les 

non-métaux les plus actifs, gagnant facilement assez d’électrons 

pour atteindre la configuration d’un gaz noble. 

Rayon atomique (4.5) 

> La taille d’un atome est largement déterminée par ses électrons 

périphériques. De haut en bas dans une colonne du tableau pério- 

dique, le nombre quantique principal (n) des électrons périphé- 

riques augmente, ce qui crée des orbitales de plus en plus grosses 

et par conséquent des rayons atomiques plus grands. 

> De gauche a droite dans une rangée du tableau périodique, les 

rayons atomiques diminuent en raison de l’augmentation de la 

charge nucléaire effective — la charge nette ou moyenne subie par 

les électrons périphériques de |’atome. 

> Les rayons atomiques des éléments de transition demeurent a peu 

pres constants dans une rangée parce que, a mesure qu’on se déplace 

dans une rangée, les électrons s’ajoutent aux orbitales Npjus seve — 1, 

alors que le nombre d’électrons de Nous sieve demeure a peu pres 

constant. 

Equations et relations clés 

Charge nucléaire effective (4.3) 

Leff = 
e 

® facile M| moyen by difficile 

Problemes par sujet 

Configurations électroniques (4.2) 

“ 1. Ecrivez les configurations électroniques completes de chaque 

élément. 

(a) P. (b) C. (c) Na. (d) Ar. 

Ecrivez les configurations électroniques abrégées de chaque 

élément. 

(a) O. (c) Ne. (e) P. (g) Zr. 

(b) Si. (d) K. (f) Ge. (h) I. 

177 Exercices 

> Le rayon d’un cation est beaucoup plus petit que celui de |’ atome 

correspondant, tandis que le rayon d’un anion est beaucoup plus 

grand que celui de l’atome correspondant. 

Energie d'ionisation et affinité électronique (4.5) 

> Lénergie d’ionisation, soit l’énergie requise pour enlever un élec- 

tron d’un atome a l'état gazeux, diminue généralement de haut en 

bas dans une colonne du tableau périodique et augmente de gauche 

a droite dans une rangée. 

> Les énergies d’ ionisation successives pour les électrons de valence 
augmentent progressivement de l’un a l’autre, mais elles augmentent 

radicalement pour les premiers électrons de cceur. 

> Leénergie d’affinité électronique, soit |’énergie nécessaire pour 

arracher |’électron supplémentaire d’un anion a |’état gazeux, 

diminue généralement de haut en bas dans une colonne du tableau 

périodique et augmente de gauche a droite le long d’une rangée. 

> Pour évaluer ou expliquer des variations d’ énergie d’ ionisation ou 

d’énergie d’affinité électronique, il faut établir la configuration 

électronique de |’atome et évaluer la distance ainsi que la charge 

effective qui retiennent |’électron au noyau. 

> Il existe deux exceptions principales dans les tendances générales 

relativement a I’ énergie d’ ionisation et I’ énergie d’affinité électro- 

nique a |’intérieur d’une méme période. L’une provient de l’appa- 

rition de l’effet d’écran partiel et de la stabilité particuliére atteinte 

lorsque la sous-couche s d’un niveau est remplie. La seconde 

diminution s’explique par l’ apparition dans la sous-couche p d’un 

premier doublet d’électrons et la stabilité des sous-couches p a 

moitié remplies. 

Electronégativité et caractére métallique (4.5 et 4.6) 

> Lélectronégativité, soit la capacité d’un atome a attirer un élec- 

tron a lui dans un lien chimique, augmente lorsque |’on se déplace 

de gauche a droite dans le tableau périodique et diminue lorsque 

Von descend a l’intérieur d’une méme famille. 

> Le caractére métallique, soit la tendance a perdre des électrons 

dans une réaction chimique, augmente généralement de haut en 

bas dans une colonne du tableau périodique et diminue de gauche 

a droite le long d’une rangée. 

Loi de Coulomb (4.3) 

Représentez les configurations de chaque élément en dessinant 

leurs cases quantiques. 

(a) N. (c) Mg. (3) S: 

(b) F. (d) Al. (Geez: 

En vous aidant du tableau périodique, déterminez |’élément 

neutre correspondant a chaque configuration électronique. 
ae - 2] 5.24710 <2 (a) [Ar] 4s* 3d" 4p. (c) [Kr] 5s? 4d" Sp?. 

(b) [Ar] 4s? 3d?. (d) [Kr] 5s?. 

(g) Ne. 

(h) He. 

@4. 
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CHAPITRE4  Propriétés de l'atome et modéle atomique moderne 

En vous aidant du tableau périodique, déterminez chaque 

valeur demandeée. 

(a) Le nombre d’électrons 2s dans Li. 

(b) Le nombre d’électrons 3d dans Cu. 

(c) Le nombre d’électrons 4p dans Br. 

(d) Le nombre d’électrons 4d dans Zr. 

En vous aidant du tableau périodique, déterminez chaque 

valeur demandée. 

(a) Le nombre d’électrons 3s dans Mg. 

(b) Le nombre d’électrons 3d dans Cr. 

(c) Le nombre d’électrons 4d dans Y. 

(d) Le nombre d’électrons 6p dans Pb. 

Nommez un élément dans la quatriéme période (rangée) du 

tableau périodique avec: 

(a) Cinq électrons de valence. 

(b) Quatre électrons 4p. 

(c) Trois électrons 3d. 

(d) Une couche périphérique complete. 

Nommez un élément dans la troisiéme période (rangée) du 

tableau périodique avec : 

(a) Trois électrons de valence. 

(b) Quatre électrons 3p. 

(c) Six électrons 3p. 

(d) Deux électrons 3s et aucun électron 3p. 

Ecrivez la configuration électronique abrégée de chaque ion: 

{aya@-o, (d) Co**. (g) P>. (i) Mo**. 
(b) Br. e) Cre. (h) K*. Gay 
(Orsi (2) Olle. 

Dessinez les cases quantiques de chaque ion et déterminez si 

Vion est diamagnétique ou paramagnétique. 

(a) V>r. (c) Ni**. (e) Cd?*. 
(been (d) Fe**. (f) Hg?*. 

(g) Sn**. 
(hy Zi 

Charge nucléaire effective et loi de Coulomb (4.3) 

@ 11. 

@ 13. 

@ 14. 

my 15. 

En tenant compte de la loi de Coulomb, quelle paire de parti- 

cules chargées est retenue par la force la plus grande? 

(a) Une particule de charge —1 et une particule de charge +2 

distantes de 150 pm. 

(b) Une particule de charge —1 et une particule de charge +1 

distantes de 150 pm. 

(c) Une particule de charge —1 et une particule de charge +3 

distantes de 100 pm. 

En tenant compte de la loi de Coulomb, classez les interac- 

tions entre des particules chargées de la force électrostatique 

la plus faible a la force électrostatique la plus élevée. 

(a) Une charge +1 et une charge —1! distantes de 100 pm. 

(b) Une charge +2 et une charge —1 distantes de 100 pm. 

(c) Une charge +1 et une charge —1 distantes de 200 pm. 

Entre les électrons de valence du béryllium ou les électrons de 

valence de l’azote, lesquels subissent une plus grande charge 

nucléaire effective ? Expliquez pourquoi. 

Classez les atomes suivants selon la charge nucléaire effective 

décroissante que subissent leurs électrons de valence: S, Mg, 

Al, Si. 

Estimez la charge nucléaire effective de chaque catégorie 

d’électrons de valence du bore. 

Propriétés chimiques des éléments (4.4) 

@ 16. Déterminez le nombre d’électrons de valence de chacun des 

éléments suivants. 

(a) Ba. (b) Cs. (c) Ni. (d) S. 

@ 17. 

@ 13. 

@ 19. 

Déterminez le nombre d’électrons de valence de chacun des 

éléments suivants. Selon vous, quels éléments perdront des 

électrons au cours de leurs réactions chimiques ? Lesquels en 

gagneront ? 

(a) Al. (b) Sn. (c) Br. (d) Se. 

A quelle famille appartiennent les configurations électro- 

niques de valence suivantes? S’agit-il d’éléments tres réactifs, 

réactifs ou non réactifs? 

(a) ns?. (b) ns!. 

Quelle configuration électronique de valence est caractéris- 

tique d’un gaz noble ? D’un métalloide ? 

(a) ns?. (b) ns? np®. (c) ns? np*. 

(c) ns? np?. (d) ns? np”. 

(d) ns? np'. 

Propriétés physiques des éléments (4.5) 

® 20. 

@ 21. 

Mj 22. 

Mj 23. 

@ 24. 

® 25. 

iM) 26. 

Mj 27. 

Dans chacune des paires suivantes, quel atome est le plus gros ? 

(a) Al ou In. (c) Pou Sn. 

(b) Siou N. (d) CouR 

Dans chacune des paires suivantes, quel atome est le plus petit ? 

(a) Sn ou Si. (c) Sn ou Ga. 

(b) Br ou Ga. (d) Se ou Sn. 

Classez les éléments en ordre croissant de rayon atomique: 

CanRby Sasi Gerk: 

Classez les éléments en ordre décroissant de rayon atomique: 

Gs)'Sb)S; Pb; Se: 

Dans chacune des paires suivantes, quelle espéce est la plus 

grosse ? 

(a) Liou Li‘. {e) Crow Cr 2 

(b) I” ou Cs*. (d) OouO*. 

Dans chacune des paires suivantes, quelle espéce est la plus 

petite ? 

(a) Sr ou Sr°*. (c) Ni ou Ni?*. 

(b) NouN?, (d) S?- ou Ca?*. 

Classez la série isoélectronique en ordre décroissant de rayon: 

F-, Ne, O?-, Mg?*, Na*. 

Classez la série isoélectronique en ordre croissant de rayon 

atomique: Se’, Kr, Sr°*, Rb*, Br. 

Dans chacune des paires suivantes, quel élément a l’énergie de 

premiere ionisation la plus élevée ? 

(a) Br ou Sb. (c) As ou Te. 

(b) Na ou Rb. (d) Pou Sn. 

Dans chacune des paires suivantes, quel élément a l’énergie de 

premieére ionisation la plus faible ? 

(a) Poul. (c) Pou Sb. 

(b) Si ou Cl. (d) Ge ou In. 

Expliquez la baisse d’énergie de premiére ionisation observée 

entre l’arsenic et le sélénium. 

Expliquez la baisse d’énergie de premiére ionisation observée 

entre le magnésium et l’aluminium 

Classez les éléments en ordre croissant de premiére énergie 
dionisation: Si, F, In, N. 

Classez les éléments en ordre décroissant de premiére énergie 
@ionisation: Cl, S, Sn, Pb. 

Pour chaque élément, prédisez ot se produit le « saut» pour 
les énergies ionisation successives. (Par exemple, le saut se 
produit-il entre les énergies de premiére et de deuxiéme ioni- 
sation, entre la deuxiéme et la troisiéme ou entre la troisisme 
et la quatriéme ?) 

(a) Be. (b) N. (ce) O. (d) Li. 



iM) 35. Considérez cet ensemble d’énergies d’ionisation successives : 

1, = 578 kJ/mol. 

I, = 1820 kJ/mol. 

I; = 2750 kJ/mol. 

I, = 11 600 kJ/mol. 

A quel élément de la troisiéme période ces valeurs d’ionisa- 
tion appartiennent-elles ? 

© 36. Dans chaque paire, choisissez l’élément ayant I’énergie d’affi- 

nité électronique la plus grande. 

(a) Na ou Rb. (c) CouN. 

(b) B ou S. (d) SiouF, 

Expliquez la baisse de l’Energie d’affinité électronique obser- 

vée entre le sodium (Na) et le magnésium (Mg). 

My 37. 

Mj 38. 

Mj 39. 

Expliquez la baisse de l’Energie d’affinité électronique obser- 

vée entre |’étain (Sn) et l’antimoine (Sb). 

Classez les éléments suivants en ordre décroissant d’énergie 

daffinité électronique: Mg, P, S, K, F. Expliquez. 

Problemes récapitulatifs 

® 46. Le brome est un liquide hautement réactif alors que le krypton 

est un gaz inerte. Expliquez cette différence en vous basant 

sur leurs configurations électroniques. 

@ 47. Le potassium est un métal hautement réactif alors que l’argon 

est un gaz inerte. Expliquez la différence en vous basant sur 

leurs configurations électroniques. 

iM) 48. Le vanadium et son ion 3+ sont paramagnétiques. Utilisez 

les configurations électroniques pour expliquer cette 

caractéristique. 

iM) 49. En vous aidant des configurations électroniques, expliquez 

pourquoi le cuivre est paramagnétique alors que son ion 1+ 

ne l’est pas. 

Mj 50. Dans chaque paire d’éléments, lequel devrait avoir le plus 

grand rayon atomique? 

(a) SietGa. (b) SietGe. (Cc) SietAs. 

Mj 51. Considérez les éléments suivants : N, Mg, O, F, Al. 

(a) Ecrivez la configuration électronique de chacun d’eux et 

calculez la charge nucléaire effective qui s’exerce sur la 

couche externe. 

(b) Classez-les en ordre décroissant de rayon atomique. 

(c) Classez-les en ordre croissant d’énergie d’ionisation. 

Considérez les éléments suivants: P, Ca, Si, S, Ga. 

(a) Ecrivez la configuration électronique de chacun d’eux et 

calculez la charge nucléaire effective qui s’exerce sur la 

couche externe. 

(b) Classez-les en ordre croissant de rayon atomique. 

(c) Classez-les en ordre décroissant d’énergie @ ionisation. 

My 52. 

Pourquoi observe-t-on une diminution du rayon atomique 

quand on se déplace de gauche a droite le long d’une rangée 

regroupant les éléments des groupes principaux, mais pas 

chez les éléments de transition ? 

My 53. 

Problemes deéfis 

@59. Le métal alcalino-terreux le plus lourd connu est le radium, 

de numéro atomique 88. Trouvez les numéros atomiques des 

deux atomes suivants ayant des propriétés chimiques simi- 

laires a celles du radium. 

179 Exercices 

Electronégativité et caractére métallique (4.5 et 4.6) 

- @40. 

im 41. 

iM) 42. 

@ 43. 

BS 44. 

My 45. 

By 54. 

Mj 55. 

Mj 56. 

My 57. 

iM) 58. 

Quelle est la différence entre l’affinité électronique et 

Vélectronégativité? 

A Vaide de la figure 4.15, expliquez la tendance générale de 

l’évolution de l’électronégativité observée chez les alcalins. 

A Vaide de la figure 4.15, expliquez la tendance générale de 

l’évolution de l’électronégativité observée dans la troisiéme 

période. 

Choisissez l’élément le plus métallique dans chaque paire. 

(a) Sr ou Sb. (c) ClouO. 

(b) As ou Bi. (d) S ou As. 

Choisissez |’élément le plus métallique dans chaque paire. 

(a) Sb ou Pb. (c) Ge ou Sb. 

(b) K ou Ge. (d) As ou Sn. 

Classez les éléments en ordre croissant selon leur caractére 

métallique. 

(a) Fr, Sb, In, S, Ba, Se. (b) Sr, N, Si, P, Ga, Al. 

Pourquoi le vanadium (rayon = 134 pm) et le cuivre (rayon = 

128 pm) ont-ils des rayons atomiques presque identiques, 

méme si le numéro atomique du cuivre est environ 25 % plus 

élevé que celui du vanadium? Quelle serait votre prédiction 

relativement aux masses volumiques relatives de ces deux 

métaux ? Cherchez les masses volumiques dans un livre de 

référence, un tableau périodique ou sur le Web. Vos prédic- 

tions sont-elles correctes ? 

Les gaz nobles les plus légers, comme l’helium et le néon, 

sont complétement inertes — ils ne forment aucun composé 

chimique. Par contre, les gaz nobles les plus lourds forment 

un nombre limité de composés. Expliquez cette différence en 

termes de variation des propriétés périodiques. 

Uhalogéne le plus léger est également le plus réactif chimique- 

ment et la réactivité diminue généralement quand on descend 

dans la colonne des halogénes du tableau périodique. Expliquez 

cette variation en termes de propriétés périodiques. 

Ecrivez les configurations électroniques des sous-couches 

générales les plus élevées (ns* np”) des groupes VI A et VIIA 

du tableau périodique. A l'aide des configurations électro- 

niques fondamentales uniquement, expliquez pourquoi |’éner- 

gie d’affinité électronique de chaque élément du groupe VII A 

est plus grande que celle de chaque élément correspondant du 

groupe VI A. 

Lénergie d’affinité électronique de chaque élément du groupe 

V Aest plus faible que celle de chaque élément correspondant 

du groupe IV A. En vous aidant uniquement des configura- 

tions électroniques des sous-couches les plus élevées, propo- 

sez une explication a ce comportement. 

A partir de sa configuration électronique, prédisez quel élé- 

ment chimigue connu aurait les comportements chimiques les 

plus similaires a ceux de l’élément 165 encore inconnu. 



180 

®o1. 

®°2. 

®63. 

Problemes conceptuels 

IM) 66. 

CHAPITRE4  Proprieteés de l'atome et modéle atomique moderne 

Quel est le numéro atomique de élément encore inconnu dont 

les niveaux d’énergie électroniques 8s et 8p sont remplis ? 

Prédisez le comportement chimique de cet élément. 

La loi de Coulomb peut aussi s’exprimer en termes d’énergie 

potentielle. En faisant appel a cette forme de la loi de Coulomb, 

calculez ’énergie ionisation en kilojoules par mole (kJ/mol) 

dun atome composé dun proton et d’un électron distants 

de 100,0 pm. Quelle longueur d’onde de lumiére (voir le cha- 

pitre 3) a suffisamment d’énergie pour ioniser cet atome ? 

1 aq@ 

ATE 
ie 

La variation de l’énergie de deuxiéme ionisation des éléments 

du lithium au fluor n’est pas harmonieuse. Selon vous, lequel 

@ 64. 

@ 65. 

de ces éléments a l’énergie de deuxiéme ionisation la plus éle- 

vée et lequel a la plus faible ? Expliquez votre choix. Parmi les 

éléments N, O et F, O a Il’énergie de deuxiéme ionisation la 

plus élevée et N la plus faible. Expliquez votre réponse. 

En vous aidant des données des figures 4.12 et 4.13, calculez 

la AE de la réaction 

Na(s) + Cl(g) —> Na*(g) + Cl (g) 

Méme si l’ajout de deux électrons a O ou a S forme un ion 

avec la configuration d’un gaz noble, l’addition d’un deuxieme 

électronaO™~ ouaS est un processus défavorable. Expliquez 

ce phénomene. 

La /, de ’atome A est plus élevée que la /, de ’atome B. Quel 

atome (A ou B) exerce une charge effective plus élevée sur ses 

électrons de valence? Lequel posséde le plus gros volume 

électronique? Justifiez votre réponse. 

07. En vous aidant des variations dans l’énergie d’ionisation et 

l'affinité électronique, expliquez pourquoi le fluorure de cal- 

cium a la formule CaF, et non CaF; ou CaF. 
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Le médicament contre le sida appelé Indinavir (illustré ici comme la piéce manquante d’‘un puzzle qui 
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182 CHAPITRE5 = Liaisons chimiques 

A Gilbert Newton Lewis 

a liaison chimique est au coeur de la chimie. Comme |’exprime si bien le philosophe des 

sciences Karl Popper, les théories de la liaison (des modéles qui prédisent comment 

les atomes se lient) que nous nous apprétons a étudier sont des filets lancés pour 

comprendre le monde. Dans ce chapitre et les deux suivants, nous étudierons divers modeigs 

qui vous permettront de comprendre les phénoménes physiques et chimiques reliés aux 

substances. Nous commencerons par nous intéresser aux substances métalliques et 

aux substances ioniques formées respectivement de métaux uniquement ou d’une combi- 

naison de métaux et de non-métaux. Chacune de ces catégories de substances posséde des 

propriétés particuliéres qui sont bien décrites dans la théorie de la mer d’électrons et dans 

celle du réseau ionique. Les théories de la liaison de valence et des orbitales moléculaires 

(la théorie des orbitales moléculaires traite plus les électrons a la manieére de la mécanique 

quantique) permettent quant a elles d’analyser les substances covalentes. Laquelle de ces 

théories est « correcte »? Rappelez-vous que les théories sont des modéles qui nous aident a 

comprendre et a prédire un comportement. Ces quatre théories sont toutes extrémement utiles ; 

tout dépend de l’aspect exact de la liaison chimique que nous voulons prédire ou comprendre. 

EX] Molécules contre le sida 
En 1989, des chercheurs ont utilisé la cristallographie aux rayons X (une technique dans 

laquelle les cristaux de la molécule d’intérét provoquent la dispersion des rayons X) pour 

déterminer la structure d’une molécule appelée protéase du VIH. Synthétisée par le virus 

de l’immunodéficience humaine (VIH), cette protéase est une protéine (une molécule 

gigantesque aussi appelée macromolécule) aux propriétés enzymatiques particuliéres et 

qui jouent un réle essentiel dans la capacité du virus de se multiplier suffisamment pour 

causer le syndrome de l’immunodéficience acquise, ou sida, qui est la phase aigué de la 

maladie. Sans protéase, le virus est incapable de se propager dans l’organisme humain, 

parce qu'il ne peut pas se répliquer. Autrement dit, sans la protéase du VIH, le sida ne 

peut pas se développer. 

Apres la découverte de la structure de la protéase du VIH, lindustrie pharmaceu- 

tique s’est employée a créer une molécule qui désactive la protéase en se fixant a son site 

actif. Le site actif est une région ot s’effectue la réaction chimique catalysée par une 

enzyme. Dans le cas de la protéase du VIH, l’enzyme permet de rendre fonctionnelles des 

molécules permettant au virus d’entrer dans les cellules. Si on bloque l’accés a son site 

actif, on empéche les nouvelles particules virales d’étre infectieuses. Afin de concevoir 

une molécule capable d’inactiver cette protéase, les chercheurs ont eu recours aux théo- 

ries de la liaison afin de simuler par ordinateur la forme des molécules de médicaments 

potentiels et de déterminer comment elles interagiraient avec la protéase. Au début des 

années 1990, ces compagnies ont mis au point plusieurs molécules douées d’une effica- 

cité thérapeutique. Etant donné que ces molécules inhibent l’action de la protéase du VIH, 

on les appelle des inhibiteurs de protéase. Dans les essais cliniques chez les humains, les 

inhibiteurs de protéase, lorsqu’ils sont administrés en combinaison avec d’autres médica- 
ments, ont diminué la charge virale chez des individus infectés par le VIH jusqu’a des 
niveaux indétectables. Bien que les inhibiteurs de protéase ne permettent pas de guérir le 
sida a proprement parler, de nombreux patients sidéens sont encore vivants aujourd’ hui 
grace a ces médicaments. 

Les théories de la liaison sont fondamentales en chimie parce qu’elles expliquent 
comment les atomes forment des substances. Grace a elles, nous savons pourquoi cer- 
taines combinaisons d’atomes sont stables, alors que d’autres ne le sont pas. Ainsi, les 
théories de la liaison expliquent pourquoi le sel de table est NaCl et non NaCl, et pour- 
quoi l’eau est H3O et non HO. Elles expliquent également les formes des molécules (un 
sujet abordé dans le prochain chapitre) qui, 4 leur tour, déterminent un grand nombre de 
leurs propriétés physiques et chimiques. Les théories de la liaison que nous étudierons 
dans le présent chapitre découlent du modéle de Lewis, proposé par le chimiste étasunien 
G. N. Lewis (1875-1946). Dans ce modéle, on symbolise les électrons de valence par des 
points et on utilise les structures de Lewis (ou notation de Lewis) pour représenter 
les atomes et les molécules. Ces structures, assez simples a écrire, possédent un 



extraordinaire pouvoir de prédiction. On peut utiliser le modéle de Lewis pour prédire si 

un ensemble d’atomes donnés formera une molécule stable et quel sera son aspect. Nous 

aborderons également des théories plus pointues dans le chapitre suivant, mais le modéle 

de Lewis demeure la méthode la plus simple pour effectuer des prédictions rapides au 

sujet de la plupart des composés. 

E) Former des liaisons 
En guise d’introduction a cet exposé sur la liaison chimique, nous pourrions nous deman- 

der pourquoi les liaisons se forment. Cette question n’est simple qu’en apparence et elle 

est essentielle. Pour un instant, imaginons un univers sans liaisons chimiques. Cet univers 

ne contiendrait que 94 substances différentes (les 94 éléments présents naturellement). 

Avec une si petite diversité, la vie serait impossible, et nous ne serions pas 14 pour nous 

demander pourquoi. Par ailleurs, on ne peut répondre a cette question sans faire intervenir 

la mécanique quantique et la thermodynamique (laquelle sera abordée dans le deuxiéme 

tome de cet ouvrage, Chimie des solutions). Néanmoins, on peut régler une partie impor- 

tante de la réponse dés maintenant en affirmant que les liaisons chimiques se forment 

parce quelles abaissent l’énergie potentielle des atomes. Elles les rendent plus stables. 

Comme on le sait déja, les atomes sont constitués de particules chargées positivement 

(les protons dans le noyau) et négativement (les électrons). Quand deux atomes s’approchent 

Pun de l’autre, les électrons de l'un sont attirés par le noyau de l’autre selon la loi de 

Coulomb (voir la section 4.3) et vice versa. Cependant, en méme temps, les électrons de 

chaque atome exercent une répulsion sur les électrons de l’autre. I] en résulte un ensemble 

complexe d’interactions parmi un nombre potentiellement élevé de particules chargées. 

Si les interactions entrainent une réduction globale nette de l’énergie potentielle entre les 

particules chargées, il se forme une liaison chimique. Les théories de la liaison nous 

aident a prédire les circonstances dans lesquelles les liaisons se forment et également les 

propriétés des substances résultantes. 

Comme nous l’avons expliqué a la section 2.5, il est possible de classer les liaisons 

chimiques en trois grandes catégories selon le type d’atomes qui participent a la liaison: 

les liaisons ioniques (métal et non-métal), les liaisons covalentes (non-métaux) et les liai- 

sons métalliques (métaux) (figure 5.1). Voyons maintenant sur quels principes repose cette 

classification. 

Nous avons appris au chapitre 4 que les métaux tendent a avoir de faibles indices 

d’électronégativité (il est relativement facile de leur arracher un électron lors de la forma- 

tion d’une liaison) et que les non-métaux tendent a avoir des indices d’électronégativité 

élevés (il est énergétiquement favorable pour eux de gagner des €lectrons). Quand un 

métal se lie 4 un non-métal, il transfére donc un ou plusieurs de ses électrons au non- 

métal. L’atome de métal devient alors un cation et ’atome de non-métal, un anion. Ces 

ions de charges opposées s’attirent mutuellement, ce qui abaisse leur énergie potentielle 

globale comme le prévoit la loi de Coulomb. La liaison qui résulte de la force électrosta- 

tique entre ces charges opposées est une liaison ionique. 

Comme les non-métaux ont des indices d’électronégativité élevés (il est difficile de 

leur enlever des électrons), aucun des atomes ne transfére d’électrons a l’autre quand l’un 

de ces non-métaux se lie avec un autre non-métal. Certains électrons sont plut6t partagés 

entre les deux atomes qui se lient. Les électrons partagés interagissent avec les noyaux 

des deux atomes qui forment une liaison, ce qui abaisse leur énergie potentielle en accord 

avec la loi de Coulomb. La liaison résultant de ce partage est une liaison covalente. 

Comme on peut le voir dans la figure 5.2, l’'agencement dans lequel la particule chargée 

négativement se situe entre les deux particules chargées positivement présente l’énergie 

potentielle la plus faible. Il en est ainsi parce que dans cet agencement, la particule char- 

gée négativement interagit le plus fortement avec les deux particules chargées positive- 

ment. Dans un sens, la particule chargée négativement maintient ensemble les deux 

chargées positivement. De la méme maniére, les électrons mis en commun dans une 

liaison chimique covalente maintiennent ensemble les atomes qui se lient en attirant les 

charges positives des noyaux. 

5.2 Former des liaisons 183 



184 CHAPITRES5 = Liaisons chimiques 

Liaison ionique | Liaison covalente 

Molécules H,O 

Sel de table, NaCl(s) Glace, H,O(s) 

| Liaison métallique 

Mer délectrons 

Sodium métallique, Na(s) 

A FIGURE 5.1 Liaisons ionique, covalente et métallique 

e Energie potentielle la plus faible 3 
Ze N (la plus stable) ae 

YA \ ea 
Ye x ihe / 

va % = pe if 

@ @ @-—--2---@ @ @ 
+ + + + + + 

A FIGURE 5.2 Quelques configurations possibles de deux protons et d'un électron 

Un troisiéme type de liaison, appelé liaison métallique, se produit lorsqu’une grande 

quantité d’atomes métalliques sont mis en présence. Etant donné que les métaux ont de 

faibles indices d’électronégativité, ils tendent a perdre facilement des électrons. Dans le 

modele le plus simple de la liaison métallique (appelé le modéle de la mer d’électrons) 

tous les atomes d’un réseau métallique partagent leurs électrons de valence. Ces électrons 

mis en commun ne sont plus localisés sur un seul atome, mais ils sont délocalisés dans 
tout le métal. Les atomes de métal chargés positivement sont alors attirés par la mer 
d’électrons, ce qui maintient le métal ensemble. Nous examinons la liaison métallique 
plus en détail a la section 5.4. Le tableau ci-dessous résume les caractéristiques des 
trois différents types de liaisons. 

Types d’atomes Type de liaisons Caractéristique de la liaison 

Métal et non-metal lonique Transfert d’électrons 

Non-métal et non-métal Covalente Partage d’électrons 

Metal et métal Métallique Délocalisation d’électrons 



EX] Modéle de Lewis 
Rappelez-vous qu’au chapitre 3 nous avons vu que, pour les éléments des groupes princi- 

paux, les électrons de valence sont les électrons qui occupent le niveau d’énergie principal 

le plus élevé. Puisque les électrons de valence sont retenus moins fermement, et puisque 

la liaison chimique met en jeu le transfert ou le partage d’électrons entre deux ou plu- 

sieurs atomes, les électrons de valence sont les plus importants dans la liaison. C’est 

pourquoi le modéle de Lewis ne s’intéresse qu’a ces électrons particuliers. Dans une 

structure de Lewis, les électrons de valence des éléments des groupes principaux sont 

représentés par des points autour du symbole de I’élément. Par exemple, la configuration 

électronique de O est: 

Sage 

Is?2s?apt 
6 électrons de valence 

Et la structure de Lewis est 

G:-4 6 points qui représentent 
~* les électrons de valence 

Chaque point représente un électron de valence. Les points sont placés autour du symbole 

de l’élément avec au plus deux points par cété. Les structures de Lewis de tous les élé- 

ments de la période 2 sont 

Hie) “Beso ™B: ‘C -N: -O: F: :Ne: 

Les structures de Lewis fournissent un moyen simple de visualiser le nombre d’électrons 

de valence dans un atome d’un groupe principal. Notez que les atomes qui ont huit élec- 

trons de valence (qui sont particuli¢rement stables parce que le niveau périphérique est 

plein) se reconnaissent facilement parce qu’ils comportent huit points, soit un octet. 

Lhélium est en quelque sorte une exception. Sa configuration électronique et sa 

structure de Lewis sont 

1s? He: 

Dans la structure de Lewis, les deux points de ’hélium sont toujours appariés ; ils forment 

un doublet. Pour l’hélium, un doublet représente une configuration électronique stable 

parce que le niveau quantique n = | est rempli avec seulement deux électrons. 

Dans le modéle de Lewis, une liaison chimique est le partage ou le transfert d’élec- 

trons permettant aux atomes qui se lient d’atteindre des configurations électroniques 

stables. Si les électrons sont transférés, comme cela se produit entre un métal et un non- 

métal, la liaison est une liaison ionique. Si les électrons sont partagés, comme cela sur- 

vient entre deux non-métaux, la liaison est une liaison covalente. Dans lun ou lautre cas, 

les atomes qui se lient obtiennent des configurations électroniques stables ; étant donné 

que la configuration stable comporte généralement huit électrons dans le niveau périphé- 

rique, on parle de régle de l’octet. Notez que le modele de Lewis ne tente pas de traiter 

des attractions et des répulsions entre les électrons et les noyaux sur les atomes voisins. 

Bien que les variations d’énergie qui se produisent a cause de ces interactions soient 

essentielles pour la liaison chimique (comme on I’a vu aux sections 2.5 et 5.2), le modele 

de Lewis les ignore parce que le calcul de ces variations d’énergie est extremement com- 

pliqué. Le modéle de Lewis utilise plutét la régle de l’octet simple, une approche pratique 

qui prédit ce que nous observons dans la nature a propos d’un grand nombre de composés 

(d’ot le succés et la longévité du modéle de Lewis). 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

1a4. 
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Rappelez-vous, le nombre d’électrons 

de valence pour tout élément d’un 

groupe principal est égal au numéro 

du groupe de |’élément (a l'exception 

de I’hélium, qui est dans le groupe VIII A, 

mais qui n’a que deux électrons 

de valence): 

Bien que l’endroit exact des points ne 

soit pas crucial, dans le présent 

manuel, nous plagons les électrons 
en accord avec le remplissage des 

orbitales de valence ns, np,, np, et np,. 



186 CHAPITRE5 Liaisons chimiques 

Na* mer délectrons 

(b) Métal du groupe 2 

A FIGURE 5.3 Modéle de la mer 

d'électrons pour le sodium (a) Modéle 

de la liaison métallique pour les métaux 

du groupe 1. Dans ce modeéle, les ions Na~ 

baignent dans une mer d’électrons 

délocalisés. (b) Modéle de la liaison 
métallique pour les éléments du groupe 2. 

Dans ce modéle les ions Mg?* baignent 

dans une mer délectrons deux fois plus 

dense que celle créée par le sodium. 

EX] Liaison métallique et 
modeéle de la mer d’électrons 

La liaison métallique, qui se produit entre les métaux, est le premier type de liaison dont 

traite en détail le présent chapitre. Comme vous le savez, en raison de leur faible indice 

d’électronégativité, les métaux ont tendance a perdre des électrons dans leurs réactions 

chimiques. Selon le modéle le plus simple, lorsque des atomes de métaux se lient entre 

eux pour former un solide, chaque atome délocalise un ou plusieurs électrons ae une 

mer d’électrons. Dans le cas des éléments des groupes principaux (ns', ns*, ns? np*) le 

nombre d’électrons délocalisés lors de la formation de la liaison métallique correspond au 

nombre présent dans le dernier niveau: les atomes vident leur couche de valence pour 

former la mer d’électrons. Par exemple, on peut considérer le sodium métallique comme 

un assemblage de cations Na‘ baignant dans une mer d’électrons (€ ) de charge négative, 

comme le montre la figure 5.3(a). Les cations sodium sont alors maintenus ensemble par 

la force électrostatique exercée par la mer d’électrons. 

Dans le cas des métaux de transition, le nombre d’électrons délocalisés dépend a la 

fois du nombre d’électrons présents dans le dernier niveau (ns*) et du nombre et de la sta- 

bilité des électrons présents dans le sous-niveau (n — 1)d. Pour déterminer le nombre 

approximatif d’électrons qu’un élément de transition va céder pour former un solide 

métallique, on peut utiliser l’état d’oxydation maximal du métal en question tel que déter- 

miné au tableau 4.1 (p. 148). Ainsi le titane, [Ar] 4s? 3d’, cédera 4 électrons pour former 

des cations Ti** et le chrome, [Ar] 4s! 3d°, 6 électrons pour former des cations Cr®°*, mais 

le zinc, [Ar] 4s* 3d!°, seulement 2 électrons pour donner des cations Ze 

Quoique simple, ce modéle explique un grand nombre de propriétés des métaux, 

ce qui lui confére une valeur importante quant a son pouvoir de prédiction pour les 

substances métalliques. Par exemple, les métaux conduisent l’électricité parce que, 

contrairement aux solides ioniques dans lesquels les électrons sont localisés sur un ion, 

les électrons dans un métal sont libres de se déplacer sous l’effet d’un potentiel électrique 

(ou tension) et de générer un courant électrique. Les métaux sont aussi d’excellents 

conducteurs de chaleur, encore une fois en raison des électrons hautement mobiles de la 

mer d’électrons, ce qui aide a disperser l’énergie thermique dans tout le métal. 

La malléabilité des métaux (qui peuvent étre martelés en feuilles) et la ductilité des 

métaux (qui peuvent étre étirés en fils) sont d’autres propriétés qui s’expliquent également 

par ce modéle. Etant donné que les électrons de la mer d’électrons sont mobiles dans un 

métal, celui-ci peut se déformer sans rupture de la liaison métallique lorsqu’on force les 

ions a glisser les uns le long des autres. La mer d’électrons s’adapte facilement a ces 

déformations en adoptant une nouvelle forme. 

Ce modeéle de la liaison métallique permet aussi de comparer les points de fusion des 

différents solides. La liaison métallique étant physiquement une attraction électrostatique 

entre des charges (les électrons négatifs et les cations positifs), la force qui les retient 

ensemble obéit a la loi de Coulomb: 

Ll 49 
F= = 

Ame, rr 

Selon cette relation, plus la charge des cations est élevée, plus leur cohésion est grande avec 
la mer d’électrons, donc plus le métal sera «dur». A l’inverse, dans le cas de cations de 
charges similaires, plus le cation est gros, moins il attire fortement sa mer d’électrons. 

Ainsi, si on parcourt la quatriéme période, le potassium (qui forme des cations K*) 
est un métal tres mou, facile a couper au couteau, le calcium (cations Ci) est un métal 
un peu plus dur, le chrome (cations Cr®*) et le manganése (cations Mn°*) sont des métaux 
trés durs, et le zinc (cations Zn?*) qui termine la série de transition est de nouveau un 
métal relativement mou. 

Un autre effet, celui de la grosseur du cation, peut étre observé dans le tableau sui- 
vant: chez les alcalins, c’est le lithium, doté des plus petits cations, qui est le plus dur de 
sa famille tout en ayant le point de fusion le plus élevé. Le méme phénoméne se produit 
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dans la plupart des familles des métaux. Cependant, la fagon dont s’empilent les cations 

métalliques a l'état solide a aussi un effet sur leur dureté réelle, comme on le verra dans 

la section 7.6 (voir la figure 7.22). C’est ce qui explique en particulier la température de 

fusion anormalement basse du magnésium. 

Alcalins thusion ( C) Alcalino-terreux thusion ( €) 

3Li(s) 181 ,Be(s) 1287 

1Na(s) 98 12Mg(s) 650 

i9K(s) 64 99Ca(s) 842 

aRD(s) 39 agSt(S) 777 
55CS(S) 28 56Ba(s) 727 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

5 a9, 43 et 44. 

EX] Liaison ionique et modéle du réseau 
La principale force du modeéle de Lewis réside dans la modélisation de la liaison cova- 

lente (que nous étudions en détail a la section suivante), mais on peut également l’appli- 

quer a la liaison ionique. Dans le modéle de Lewis, on représente la liaison ionique en 

déplacant les points représentant les électrons de valence du métal au non-meétal et en 

permettant aux ions résultants de former un réseau cristallin composé de cations et 

d’anions en alternance. 

Liaison ionique et transfert d’électrons 
Pour comprendre comment on exprime la liaison ionique dans le modeéle de Lewis, consi- 

dérons le potassium et le chlore que l’on représente de la fagon suivante selon le modele 

de Lewis: 

K: ‘Cl: 

Lorsque le potassium et le chlore se lient, ie potassium transfere son électron de valence 

au chlore: ono otc Ole} 

K+ Cl —> K*[:0: 77 

Le transfert de ’électron confére au chlore un octet (illustré a Paide de huit points autour 

du chlore) et laisse le potassium sans son électron de valence original, mais avec un octet 

dans le niveau d’énergie principal précédent (qui devient son niveau périphérique) : 

Kk s-2s'2p%35-3p 45: 

Ki s-2s°2p asap ds 
== 

Octet du niveau précédent 

Le potassium, qui vient de perdre un électron, est chargé positivement, alors que le 

chlore, qui a gagné un €électron, est chargé négativement. La structure de Lewis d’un 

anion s’écrit habituellement entre crochets avec la charge dans le coin supérieur droit a 

lextérieur des crochets. Les charges positives et négatives s’attirent mutuellement, ce qui 

donne naissance au composé KCl. 

boa 

187 
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Rappelez-vous que les composes Le modéle de Lewis prédit les formules chimiques correctes des composes 1oniques. 

loniques solides ne comportent pas Pour le composé qui se forme entre K et Cl, par exemple, le modéle de Lewis prédit qu'il 

aig moleguigs dlsunctas) Us son ae se formera un cation potassium pour chaque anion chlore, KCI. Dans la nature, quand on 
constitueés d’ions positifs et négatifs 

disposés en alternance dans un 

assemblage cristallin tridimensionnel. 

examine le composé formé entre le potassium et le chlore, on trouve en effet un ion potas- 

sium pour chaque ion chlorure. Comme autre exemple, considérons le composé 1onique 

formé entre le sodium et le soufre. Les structures de Lewis pour le sodium et le soufre sont 

Na- AS 

Remarquez que le sodium doit perdre son unique électron de valence afin d’atteindre un 

octet (dans le niveau d’énergie principal précédent), alors que le soufre doit gagner deux 

électrons pour compléter son octet. Par conséquent, le composé qui se forme entre le 

sodium et le soufre requiert deux atomes de sodium pour chaque atome de soufre. La 

structure de Lewis est donc 

2Na“ + °S: — > 2Nat [:8:]?~ 

Les deux atomes de sodium perdent chacun leur unique électron de valence, alors que 

l’'atome de soufre gagne deux électrons et obtient un octet. Le modéle de Lewis prédit que 

la bonne formule chimique est NaS. Quand on examine le composé formé entre le 

sodium et le soufre naturellement présent dans la nature, la formule prédite par le modéle 

de Lewis est exactement celle qu’on observe. 

Prédiction de la formule chimique d’un compose ionique 

a l'aide du modeéle de Lewis 

En vous aidant du modéle de Lewis, prédisez la formule du composé qui se forme entre le calcium et le chlore. 

SOLUTION 
7 “ 

. . 

| Ecrivez les structures de Lewis du calcium et du chlore en vous basant sur leur nombre “Ga: -Cl: 

respectif d’électrons de valence déterminé a partir du numéro de leur groupe dans ( mR 

le tableau périodique. Oo 

Le calcium doit perdre ses deux électrons de valence (pour qu’il reste avec un octet Cl: | 

dans son niveau principal précédent), alors que le chlore doit gagner seulement un . ca ee 

électron pour compléter son octet. Ecrivez deux anions chlorure, chacun avec un octet : [:Cl: 
2 ‘ Z. : ' : ca 

et une charge —1 et un ion calcium avec une charge +2. Ecrivez les anions chlorure Canta SiG 

entre crochets et indiquez les charges de chaque ion. ) [Eee bhi 

‘Cl: 

Enfin, écrivez la formule avec des indices qui indiquent le nombre d’atomes. CaCl, 

EXERCICE PRATIQUE 5.1 

En vous aidant du modéle de Lewis, prédisez la formule du composé qui se forme entre le magnésium et l’azote. 

Woy: aN Energie de réseau 
La formation d’un composé ionique a partir de ses éléments constituants est généralement 
tres exothermique. Par exemple, quand | mol de chlorure de sodium (sel de table) se 

2% WS Y > NS forme a partir du sodium et du chlore, on observe un dégagement de chaleur de 411 kJ au 
cours de la violente réaction suivante: 

oa 

Le symbole AH? indique qu'il s’agit ici Na(s) + Ms Cl,(g) —— NaCl(s) AH* = —411 kJ/mol 
de l’enthalpie standard de formation, 
soit énergie associée a la formation D’ou vient cette énergie ? On pourrait penser qu’elle vient uniquement de la tendance des 
de 1 mol du composé a partir des 

éléments dans leur état le plus stable, 

dans les conditions normales. 

métaux a perdre des électrons et des non-métaux a gagner des électrons, mais il n’en est 
rien. En fait, le transfert lui seul d’un électron du sodium au chlore absorbe de énergie. 
Lénergie de premiere ionisation du sodium est de +496 kJ/mol, et l’affinité électronique 
du chlore n’est que de —349 kJ/mol. Donc en se basant uniquement sur ces énergies, la 
réaction devrait étre endothermique avec +147 kJ/mol. Alors pourquoi la réaction est-elle 
si fortement exothermique ? 
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La réponse réside dans l’énergie de réseau (AH,yésequ), C’est-a-dire dans l’énergie 
associée a la formation d’un réseau cristallin de cations et d’anions disposés en alternance 
A partir des ions gazeux. Etant donné que les ions sodium sont chargés positivement 
et les ions chlore, négativement, l’association de ces ions lors de la formation d’un 
réseau s'accompagne d’un abaissement de |’énergie potentielle (comme le prédit la loi de 
Coulomb). Cette énergie est émise sous forme de chaleur lors de la constitution du réseau, 
comme le montre la figure 5.4. Etant donné que la formation du réseau est exothermique, 
l’énergie de réseau est toujours négative. 

Energie de réseau d’un composé ionique 

Les ions gazeux s‘associent. | 
De la chaleur est émise. 

Nase + Pele, —— ENaCIG) AH = énergie de réseau 

Le caractére exothermique de la formation du réseau cristallin de NaCl a partir des 

cations sodium et des anions chlorure compense largement l’endothermicité du processus 

de transfert des électrons. Autrement dit, la formation des composés ioniques n’est pas 

exothermique parce que le sodium « veut» perdre des électrons et le chlore « veut» les 

gagner; ce qui rend la réaction exothermique, c’est plutét la grande quantité de chaleur 

libérée lorsque les ions sodium et chlorure s’assemblent pour former un réseau cristallin. 

Variations de l’énergie de réseau: taille des ions 
Considérons les énergies de réseau des chlorures des métaux alcalins : 

Chlorure d'un métal Energie de réseau (kJ/mol) 

LiCl — 834 

NaCl Ol, 

KCI == AO} 

CsCl = O01 

Pourquoi selon vous la grandeur de |’énergie de réseau diminue-t-elle de haut en bas dans 

cette colonne? On sait a partir des variations périodiques étudiées au chapitre 4 que le 

rayon ionique augmente de haut en bas dans une colonne du tableau périodique (voir la 

section 4.5). On sait également, a la suite de nos explications de la loi de Coulomb 4 la sec- 

tion 4.3, que la force électrostatique qui s’exerce entre deux charges de signes opposés 

diminue a mesure que la distance entre les ions augmente. A mesure que la taille des ions 

de métaux alcalins augmente de haut en bas dans une colonne, la distance entre les cations 

des métaux et les anions chlorure en fait autant. Par conséquent, la grandeur de |’énergie 

de réseau diminue, rendant la formation des chlorures moins exothermique et les com- 

posés ioniques moins stables. Autrement dit, 4 mesure que les rayons ioniques augmentent 

4 FIGURE 5.4 Energie de réseau 
L'énergie de réseau d'un composé ionique 

est l’énergie associée a la formation 
d'un réseau cristallin du composé a partir 

des ions gazeux. 

$314 pm 

kJ 348 pm 

A Longueurs des liaisons des chlorures 

de métaux du groupe! A 
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D , a4 - a 

de haut en bas dans une colonne, les ions ne peuvent pas s’approcher autant l’un de lautre, 

de sorte qu’ils ne libérent pas autant d’énergie lors de la formation du réseau. 

Variations de I’énergie de réseau: charge des ions 

Considérons les énergies de réseau des deux composés suivants : 

Composé Energie de réseau (kJ/mol) 

NaF =i) 

CaO —3414 

Pourquoi la grandeur de I’énergie de réseau de CaO est-elle de beaucoup supérieure a 

celle de NaF? Na* a un rayon de 95 pm et F_ aun rayon de 136 pm, ce qui donne une 

distance entre les ions de 231 pm. Ca** aun rayon de 99 pm et O? aun rayon de 140 pm, 

si bien que la distance entre les ions est de 239 pm. Méme si la distance séparant le cal- 

cium et l’oxygéne est légérement supérieure (ce qui aurait tendance a diminuer I’€nergie 

de réseau), I’énergie de réseau est environ quatre fois plus grande. Lexplication réside 

dans la charge des ions. Rappelez-vous que, d’aprés nos explications sur la loi de Coulomb 

(section 4.3), la grandeur de la force exercée entre deux charges en interaction ne dépend 

pas seulement de la distance entre les charges, mais également du produit des charges : 

(om fi 3 
Nat* 

231 pm 

O 

239 pm 

g ae q\ 2 

47é, rr 

Dans NaF, F est proportionnelle a (+1)(—1) = —1 (rappel: le signe négatif indique qu’il 

s‘agit d’une attraction entre les charges), alors que dans le cas de CaO, F est proportionnelle 

a (+2)(—2) = —4, de sorte que la stabilisation relative pour CaO par rapport 4 NaF devrait 

€tre quatre fois plus grande, comme on l’observe dans l’énergie de réseau. 

Prédiction des énergies de réseau relatives 

SOLUTION 

Classez les composés ioniques suivants en ordre croissant de grandeur de l’énergie de réseau: CaO, KBr, KCl, SrO. 

KBr et KCI doivent avoir des énergies de réseau de grandeur | Ordre croissant de la grandeur de l’énergie de réseau: 
inférieure a celles de CaO et de SrO a cause de leurs KBr < KCl < SrO< CaO 
charges ioniques plus petites (+1, —1 comparées a +2, —2). 

Entre KBr et KCI, on s’attend a ce que KBr ait une énergie 
Valeurs réelles d’énergies de réseau : 

de réseau inférieure puisque le rayon ionique de l’ion Composé Energie de réseau (kJ/mol) 
bromure est plus grand que celui de l’ion chlorure. KBr a), 

Entre CaO et SrO, on s’attend 4 ce que SrO ait une énergie KCl —701 
de réseau inférieure puisque le rayon ionique de l’ion Sr0 ~3717 

strontium est plus grand que celui de l’ion calcium. plus g q ium Ca0 3414 

sca a anbalin wie c ene edn tit Rae Ae te re 

er \ 
Classez les composés suivants en ordre croissant de grandeur de l’énergie de réseau: LiBr, KI et CaO. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 5.2 \ 

Quel composé posséde la plus grande énergie de réseau, NaCl ou MgCl, ? 
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Résumé: Les variations des énergies de réseau 

> Les énergies de réseau deviennent moins exothermiques (moins négatives) 4 mesure 

que le rayon ionique croit. La liaison ionique est moins stable. 

> Les énergies de réseau deviennent plus exothermiques (plus négatives) 4 mesure que 

la grandeur de la charge ionique croit. La liaison ionique est plus stable. 

Liaison ionique: modeéle et réalité 
Nous avons vu dans la section précédente que la valeur d’un modéle réside dans la 

maniére dont il rend compte de ce qu’on pergoit dans le monde réel (par des observa- 

tions). Celui de la liaison ionique peut-il expliquer les propriétés de ces composés, 

notamment leurs points de fusion et d’ébullition, leur tendance a ne pas conduire V’élec- 

tricité sous forme de solides et leur tendance @ conduire Vélectricité quand ils sont 

dissous dans l’eau ? 

NaCl(s) 

A Le chlorure de sodium solide A Lorsque le chlorure de sodium se 

ne conduit pas |’électricité. dissout dans |’eau, la solution résultante 
contient des ions mobiles qui peuvent 

créer un courant électrique. 

Le modéle que nous avons élaboré pour les solides ioniques est celui d’un réseau 

d’ions individuels retenus par des forces de Coulomb non directionnelles (ce qui signifie 

qu’en s’éloignant du centre d’un ion, les forces électrostatiques sont d’intensité égale 

dans toutes les directions). Pour faire fondre le solide, il faut vaincre ces forces, ce qui 

nécessite une quantité importante de chaleur. Par conséquent, ce modéle rend compte 

des points de fusion élevés des solides ioniques. Dans ce modeéle, une fois les électrons 

transférés du métal au non-métal, ils ne quittent plus les ions formés. Autrement dit, le 

modéle ne comporte pas d’électrons libres qui pourraient conduire l’électricité (le dépla- 

cement ou flux d’électrons en réponse a un potentiel (ou tension) électrique est un cou- 

rant électrique), comme c'est le cas pour les substances métalliques. De plus, les ions 

eux-mémes sont fixes dans le réseau ; par conséquent, le modéle rend compte de la non- 

conductivité des solides ioniques. Cependant, lorsque notre solide ionique hypothétique 

se dissout dans l’eau, les cations et les anions se dissocient et forment des ions libres en 

solution. Ces ions peuvent se déplacer en réaction a des forces électriques, créant un 

courant électrique. Le modéle prédit donc que les solutions des composés ioniques 

conduisent l’électricité. 
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.@> Lien conceptue! 5.1 Points de fusion des solides ioniques 

Parfois, les électrons d'un doublet libre 

sont également appelés les électrons 

non liants. 

Rappelez-vous qu'un tiret représente 

toujours deux électrons (un doublet 
liant). 

En vous aidant du modéle des liaisons ioniques, déterminez lequel des composés a le point 

de fusion le plus élevé, NaCl ou MgO. Expliquez le classement relatif. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

10 a 17, 46, 47, 50 et 60. 

EX Liaison covalente et modéle de Lewis 
Le modéle de Lewis nous donne une image trés simple et utile de la liaison covalente. 

Dans le modéle de Lewis, la liaison covalente est symbolisée par des atomes voisins qui 

partagent quelques-uns (ou la totalité) de leurs électrons de valence afin de compléter des 

octets (ou des doublets pour ’hydrogene). 

Liaison covalente et partage des électrons 
Afin de comprendre comment la liaison covalente est congue d’apres le modéle de Lewis, 

considérons l’hydrogéne et l’oxygeéne, dont les structures de Lewis sont les suivantes : 

a: 

H:- “OQ: 

Dans la molécule d’eau, I’hydrogéne et l’oxygéne partagent leurs électrons de valence non 

appariés, de sorte que chaque atome d’hydrogeéne obtient un doublet et l’'atome d’oxygeéne, 

un octet: 

H:O:H 

Les électrons partagés (ceux qui se situent dans l’espace entre les deux atomes) sont pris 

en compte dans les octets (ou doublets) des deux atomes: 

ee Doublet Octet Doublet 

Une paire d’électrons partagée entre deux atomes est un doublet liant, alors qu’une paire 
qui n’appartient qu’a un atome (et par conséquent qui ne participe pas a une liaison) est 
un doublet libre. 

Doublet liant 

H:0:H 
— Doublet libre 

On représente souvent les électrons des doublets liants par des tirets pour mettre en évi- 
dence le fait qu’ils constituent une liaison chimique : 

H=-O=<H 

Le modele de Lewis explique pourquoi les halogénes forment des molécules diatomiques. 
Considérons la structure de Lewis du chlore: 

‘Cl: 
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Si deux atomes Cl se combinent, chacun d’eux peut obtenir un octet: 

(CL Cl ou :Cl— Cl: 

Quand on examine le chlore élémentaire, on constate qu’il existe en effet sous forme de 

molécule diatomique, comme le modéle de Lewis le prédit. C’est également vrai des 

autres halogeénes. 

De méme, le modéle de Lewis prédit que ’hydrogéne, qui a la structure de Lewis: 

H: 

devrait exister sous forme de Hj. Quand deux atomes d’hydrogéne partagent leurs électrons 

de valence, chacun se retrouve avec un doublet, une configuration stable pour ’hydrogéne : 

Iskiel) @wy Isl —=IEI 

Encore une fois, le modeéle est correct. Lhydrogéne élémentaire existe naturellement sous 
forme de molécules H). 

Dans le modele de Lewis, deux atomes peuvent partager plus d’une paire d’électrons 

pour obtenir des octets. Par exemple, quand deux atomes d’oxygéne se lient, ils doivent 

partager deux paires d’électrons de fagon 4 ce que chaque atome d’oxygéne obtienne un 

octet. Chaque atome d’oxygéne a alors un octet parce que le doublet liant additionnel est 

pris en compte dans l’octet des deux atomes d’oxygéne: 

-O: 4 -O: 

:0::0: ou :O=O: 

va OID oo 

Quand deux atomes partagent deux paires d’électrons, il se forme une liaison double. En 

général, les liaisons doubles sont plus courtes et plus fortes que les liaisons simples. Les 

atomes peuvent également partager trois paires d’électrons. Considérons la molécule N>5 

selon la structure de Lewis. Etant donné que chaque atome N posséde cing électrons de 

valence, la structure de Lewis de N, comporte 10 électrons. Les deux atomes d’azote ne 

peuvent atteindre des octets qu’en partageant trois paires d’€lectrons : 

SINESIN Oil SINS INE 

La liaison est une liaison triple. Les liaisons triples sont encore plus courtes et plus fortes 

que les liaisons doubles. Quand on examine I’azote présent dans la nature, on constate 

effectivement qu’il existe sous forme de molécules diatomiques avec une liaison trés forte 

réunissant les deux atomes d’azote. La liaison est si forte qu’il est difficile de la rompre, 

ce qui fait de l’azote une molécule relativement non réactive. 

Energies de liaison 
L’énergie de liaison (enthalpie de liaison ou AFjiaison) Pune liaison chimique est l’éner- 

gie requise pour rompre | mole de la liaison en phase gazeuse. Par exemple, dans Cl», 

l’enthalpie de liaison de la liaison Cl— Cl est de 243 kJ/mol: 

CL(g) —> 2 Cl(g) AH = 243 kJ 

Lenthalpie de liaison de HCI est de 431 kJ/mol: 

HCl(@yr=— Hg) + Clg)” 7A sab teky 

Les enthalpies de liaison sont toujours positives parce que, dans tous les cas, il faut four- 

nir de I’énergie pour rompre une liaison. On dit que la liaison HCI est plus forte que la 

liaison Cl, parce qu’elle nécessite plus d’énergie pour étre rompue. En général, les 

Uénergie de liaison est également 

appelée énergie de dissociation 

des liaisons. 
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composés possédant des liaisons plus fortes tendent 4 étre chimiquement plus stables et, 

par conséquent, moins réactifs chimiquement que les composés dont les liaisons sont plus 

faibles. La liaison triple dans N a une énergie de liaison de 946 kJ/mol: 

Nx(g) —>2N(g) AH = 946k) 

C’est une liaison trés forte et stable, ce qui explique l’inertie relative de l’azote. 

Lenthalpie de liaison d’une liaison particuliére dans une molécule polyatomique est 

un peu plus difficile 4 déterminer parce que d’une molécule a l'autre, l’énergie de liaison 

entre deux atomes particuliers n’a pas nécessairement la méme valeur. Pour illustrer cette 

affirmation, considérons la liaison C—H. Dans CHy, l’énergie requise pour briser une 

liaison C—H est de 438 kJ/mol: 

H,C—H(e) —> H;C(g) + Hie) AH = 438kJ 

Cependant, l’énergie requise pour rompre une liaison C—H dans d’autres molécules 

varie légerement, comme on le voit ici: 

JOA slCay m= O(a oa (4) AH = 446 kJ 

Br,;C—H(g) —> Br;C(g) + H(g) AH = 402k) 
CLC—H(e), — > CLC) + He) AH = 401 kJ 

Il est utile de calculer une énergie de liaison moyenne, qui est une moyenne des énergies 

pour cette liaison dans un grand nombre de composés. Dans la courte série de composés 

énumérés ci-dessus, l’enthalpie de la liaison C——H moyenne calculée est de 422 kJ/mol. 

Le tableau 5.1 indique les enthalpies de liaison moyennes d’un certain nombre de liaisons 

chimiques courantes obtenues a partir d’un grand nombre de composés. Remarquez 

que l’enthalpie de la liaison C—H dans la liste est de 414 kJ/mol, ce qui n’est pas trés 

différent de la valeur calculée a partir d’un petit nombre de composés. Constatez 

LEV TrUa) Enthalpies de liaison moyennes 

Enthalpie Enthalpie Enthalpie 
de liaison de liaison de liaison 

Liaison (kJ/mol) Liaison (kJ/mol) Liaison (kJ/mol) 

HH 436 N—N 163 BrP 237 

H==¢ 414 N=N 418 Biel 218 

H—N 389 N=N 946 Br—Br 193 

Hea O 464 N= 0 222 =. 208 

H—§ 368 N=0 590 [== Br 175 

H=F 565 Nek 272 i=] 151 

Cl 43) N—Cl 200 SiH 323 

H=— Br 364 N—Br 243 SiS 226 

‘i 297 Ni 159 SiG 301 

C=C 347 0=0 142 Si=0 368 

C=C 611 O—0 498 Sil 464 

C=C 837 Osh 190 Ss|0 265 

C—N 305 0G 203 S=0 523 

C=N 615 =| 234 S=S 418 

C=N 891 IF 159 SF 327 

C—0 360 Cer 253 sl 253 

C=0 736* Cll 243 SBE 218 

C=0 1072 Sao 266 Coal! 339 

*799 dans CO, 
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également que les enthalpies de liaison dépendent non seulement de la sorte d’atomes en 

jeu dans la liaison, mais aussi du type de liaison: simple, double ou triple. En général, 

pour une paire donnée d’atomes, les liaisons triples sont plus fortes que les liaisons 

doubles, et celles-ci sont a leur tour plus fortes que les liaisons simples. Par exemple, 

considérons les enthalpies de liaison des liaisons carbone-carbone triple, double et simple 

énumérées a droite. 

Les enthalpies de liaison moyennes sont utiles pour estimer la variation d’enthalpie 

d'une réaction (AHp,,). Considérons la réaction suivante : 

H;C—H(g) + CI—Cl(g) —> H;C—Cl(g) + H—Cl(g) 

On peut imaginer que cette réaction se produit par la rupture d’une liaison C—H et d’une 

liaison CI—Cl] et par la formation d’une liaison C—Cl et d’une liaison H—Cl. Etant 

donné que la rupture de liaisons est endothermique (AH positive) et que la formation de 

liaisons est exothermique (AH négative), on peut calculer la variation d’enthalpie globale 

comme étant la somme des variations d’enthalpie associées a la rupture des liaisons 

requises dans les réactifs et a la formation des liaisons requises dans les produits, comme 

le montre la figure 5.5. 

H,C—H(g) + CI—Cl(g) —> H,C—Cl(g) + H—Cl(g) 

Liaisons rompues Liaisons formées 

Bets Ge (C Akl +414 kJ Formationde C—Cl —339kJ 

Bride Clas Clie t243)k) Formationde H—Cl —431 kJ 

Somme (>) des AH Somme (>) des AH 

des liaisons rompues: +657 kJ des liaisons formées : —770 kJ 

AHr, = (AH des liaisons rompues) + (AH des liaisons formées) 

= +657 kJ — 770 kJ 

= —113kJ 

Estimation de la variation d’enthalpie 

d’une réaction a partir des energies de liaison 

@ Formation des liaisons 
G—CletH—d 

@ Bris des liaisons 
C—Het C—Cl 

Enthalpie (H) 

Energie de liaison 
Liaison (kJ/mol) 

C=C 837 

C=C 611 

C=C 347 

@ FIGURE 5.5 Estimation de AHp, 
a partir des énergies de liaison 

On peut calculer approximativement 

la variation d’enthalpie d'une réaction 

en additionnant les variations d’enthalpie 

associées a la rupture des anciennes 

liaisons et celles associées a la formation 

de nouvelles liaisons. 



196 CHAPITRES5 Liaisons chimiques 

On trouve que AHa, = —113 kJ. En général, on peut calculer AH, 4 partir des énergies 

de liaison moyennes en additionnant les variations d’enthalpie pour toutes les liaisons 

rompues et en ajoutant la somme des variations d’enthalpie pour toutes les liaisons for- 

mées, Rappelez-vous que AH est positif quand des liaisons sont rompues et négatif quand 

elles sont formées: 

AHpn = X(AH des liaisons rompues) + (AH des liaisons formées) 
————————— ooo —————— SSS 

t t 
Positif Négatif 

Comme on peut le voir a partir de l’équation ci-dessus : 

¢ Une réaction est exothermique s'il y a rupture de liaisons faibles et formation de 

liaisons fortes. 

¢ Une réaction est endothermique s’il y a rupture de liaisons fortes et formation de 

liaisons faibles. 

Les scientifiques affirment souvent que «1l’énergie est emmagasinée dans les liaisons 

chimiques ou dans un composé chimique », ce qui peut donner a penser que la rupture des 

liaisons dans un composé libére de I’énergie. Par exemple, on entend souvent en biologie 

que l’énergie est emmagasinée dans le glucose ou dans l’ATP. Cependant, /a rupture 

d’une liaison chimique exige toujours de l’énergie. Quand on dit que l’énergie est emma- 

gasinée dans un composé, ou qu’un composé est riche en énergie, on veut dire que le 

composé peut subir une réaction dans laquelle des liaisons faibles se rompent et des liai- 

sons fortes se forment, libérant ainsi une énergie nette dans le processus global. 

Cependant, c’est toujours la formation de liaisons chimiques qui libére de l énergie. 

Lien conceptuel 5.2 Enthalpies de liaison et AHp, 

La réaction entre ’hydrogéne et l’oxygéne pour former |’eau est hautement exothermique. 

Quel énoncé concernant la formation de l’eau est vrai? 

(a) Lénergie nécessaire pour rompre les liaisons requises est supérieure a l’énergie libé- 

rée quand les nouvelles liaisons se forment. 

(b) L’énergie nécessaire pour rompre les liaisons requises est inférieure a I’énergie libérée 

quand les nouvelles liaisons se forment. 

(c) Lénergie nécessaire pour rompre les liaisons requises est environ la méme que |’éner- 

gie libérée quand les nouvelles liaisons se forment. 

Calcul de AHp, a partir des énergies de liaison 

On peut préparer I’hydrogéne gazeux, un carburant potentiel du futur, par la réaction du méthane 

gazeux et de la vapeur d’eau. 

CH(g) + 2Hj:0(¢) — > 4HA(¢)+ CO,(¢2) 

Utilisez les énergies de liaison pour calculer la AHp, de cette réaction. 

SOLUTION 

Commencez par réécrire la réaction en utilisant H 

les structures de Lewis des molécules en jeu. | 
Hoa a + 2H—O—H(g) —> 4H—H(g) + O=C=O(g) 

H 
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Déterminez quelles liaisons sont rompues au H 

cours de la réaction et additionnez leurs énergies | 39 
de liaison. He Ca wie OH (2) 

H 

>(AH des liaisons rompues) 

4(C—H) + 4(0—H) 

4(414 kJ) + 4(464 kJ) 

5512 kJ 

Déterminez quelles liaisons sont formées au 4H—H(g) + O=C=O(g) 
cours de la réaction et additionnez leurs énergies 

a ae (AH des liaisons formées) 
de liaison négatives. 

= —4(H—H) — 2;C=0) 
—4(436 kJ) — 2(799 kJ) 
—3342 kJ 

Trouvez AHR, en faisant la sommation AHr, = S(AH des liaisons rompues) + ¥(AH des liaisons formées) 

des résultats des deux étapes précédentes. = 13510 kJ 23342 ki 

= 170 kJ 

EXERCICE PRATIQUE 5.3 

Le méthanol (CH;OH) est un carburant potentiel du futur. Ecrivez une équation équilibrée 

pour la combustion du méthanol gazeux et utilisez les énergies de liaison pour calculer l’enthalpie 

de combustion du méthanol en kilojoules par mole. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 5.3 

Utilisez les énergies de liaison pour calculer AHR, pour la réaction N>(g) + 3 H>(g) —> 2 NH3(g). 

Longueurs de liaison 
Tout comme on peut mettre en tableau les énergies de liaison moyennes, qui représentent 

l’énergie moyenne d’une liaison entre deux atomes particuliers dans un grand nombre de 

composés, on peut présenter sous forme de tableau les longueurs de liaison moyennes, 

qui représentent la longueur moyenne d’une liaison entre deux atomes donnés dans un 

grand nombre de composés. Comme les énergies de liaison, les longueurs de liaison ne 

dépendent pas seulement de la sorte d’atomes en jeu dans la liaison, mais également du 

type de liaison (simple, double ou triple). En général, pour une paire donnée d’atomes, 

les liaisons triples sont plus courtes que les liaisons doubles qui, a leur tour, sont plus 

courtes que les liaisons simples. Par exemple, considérons les longueurs de liaison (pré- 

sentées ici avec les énergies de liaison, reprises du tableau 5.1) carbone-carbone triple, 

double et simple: 

Liaison Longueur de la liaison (pm) Energie de la liaison (kJ/mol) 

C=C 120 837 

C=C 134 611 

c—C 154 347 

Remarquez qu’a mesure que la liaison s’allonge, elle devient également plus faible. 

Cette relation entre la longueur d’une liaison et sa force n’est pas nécessairement vraie 

pour toutes les liaisons. Par exemple, examinons la série suivante de liaisons simples 

azote-halogene : 
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Longueurs de liaison ) 
} 

\ -— SS 

~ 
143 pm 

Cl 

199 pm 

Br 

Mi pm J 

I 

. 266 pm J 

A Longueurs de liaison dans les molécules 
diatomiques d‘halogeéne. 

Liaison Longueur de la liaison (pm) Energie de la liaison (kJ/mol) 

N—F 139 272 

NS} 191 200 

N—Br 214 243 

N= LL 159 

Bien que les liaisons deviennent en général plus faibles a mesure qu’elles s’allongent, la 

variation n’est pas réguliére. Le tableau 5.2 donne les longueurs de liaison moyennes pour 

un certain nombre de liaisons courantes. 

Tableau 5.2 ‘we Longueursdeliaisonmoyennes — 

Longueur de Longueur de Longueur de 

Liaison liaison (pm) Liaison liaison (pm) Liaison liaison (pm) 

H—H 74 CG 154 N—N 145 

at 110 C=C 134 N=N 123 

How N 100 G==C 120 N=N 110 

10) 97 CN 147 N—O 136 

a 132 C=N 128 N=O 120 

Hk 92 C=N 116 O==0 145 

H=Gl 127 GG 143 0=0 121 

Hee 141 C=0 120 cr 143 

Heed 161 Gast 178 ClCl 199 

Br—Br 228 

Leal 266 

Polarité des liaisons 

La représentation d’électrons au moyen de points, comme on le fait dans le modéle de Lewis, 

est une simplification excessive. Le modéle de Lewis est un modéle extrémement utile, mais 

il faut reconnaitre ses limites et les compenser. Une de ses limitations vient du fait que la 

représentation des électrons par des points et des liaisons covalentes par deux points entre 

deux atomes donne l’impression que les électrons sont toujours partagés également. Or, ce 

nest pas le cas. Par exemple, considérons la structure du fluorure d’hydrogéne : 

HF: 

Les deux points représentant les électrons partagés situés entre les atomes H et F 

semblent €tre également partagés entre l’hydrogéne et le fluor. Cependant, des mesures 
expérimentales nous démontrent le contraire. Quand HF est placé dans un champ élec- 
trique, les molécules s’orientent comme l’illustre la figure 5.6. D’aprés cette observation, 
on sait que l’extrémité de ’hydrogéne dans la molécule doit avoir une charge légérement 
positive et celle du fluor, une charge légerement négative. On représente ce phénoméne 
de la fagon suivante : 

=> O+ 6- 
HP ou Bar 

La fleche rouge a gauche, avec un signe plus a son extrémité, montre que le cété gauche 
de la molécule porte une charge partielle positive et le cété droit de la molécule (le cété 
de la pointe de la fléche), une charge partielle négative. De méme, 5+ (delta plus) repré- 
sente une charge partielle positive et 5— (delta moins), une charge partielle négative. La 
liaison devient-elle ionique pour autant? Non. Dans une liaison ionique, l’électron est 
essentiellement transféré dun atome a l’autre. Dans HF, il est partagé inégalement. 
Autrement dit, méme si la structure de Lewis de HF représente les électrons liants situés 
entre les deux atomes, en réalité, la densité électronique est plus grande sur l’atome de 
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| Les molécules HF s‘alignent | 
dans un champ électrique. | 

fluor que sur l’atome d’hydrogéne (figure 5.7). On dit que la liaison est polaire: elle a un 

pole positif et un pdle négatif. Une liaison covalente polaire est de nature intermédiaire 

entre une liaison covalente pure et une liaison ionique. En fait, les catégories covalente 

pure et ionique sont en réalité les deux extrémes d’un large continuum. La plupart des 

liaisons covalentes entre des atomes différents sont en fait covalentes polaires, se situant 

quelque part entre les deux extrémes. 

Le degré de polarité dans une liaison chimique dépend de la différence d’électroné- 

gativité (parfois abrégée en Ay) entre les deux atomes liants (pour revoir la notion d’élec- 

tronégativité, allez a la section 4.5). Plus la différence d’électronégativité est grande, plus 

la liaison est polaire. Si deux atomes d’électronégativité identique forment une liaison 

covalente, ils partagent également les électrons, et la liaison est purement covalente donc 

compiétement non polaire. Par exemple, la molécule de chlore, constituée de deux atomes 

de chlore (qui ont des électronégativités identiques), a une liaison covalente dans laquelle 

les électrons sont partagés également. 

S’il y aune grande différence d’électronégativité entre les deux atomes dans une liaison, 

comme c’est généralement le cas entre un métal et un non-métal, l’électron du métal est 

presque complétement transféré au non-meétal, et il s’établit une liaison ionique, comme 

cela se produit entre le sodium et le chlore. 

Si la différence d’électronégativité entre les deux atomes est intermédiaire, comme entre 

deux non-métaux différents, la liaison est covalente polaire. Par exemple, HCI forme une 

liaison covalente polaire. 

6- 

Bien que toutes les tentatives pour diviser le continuum de la polarité des liaisons en 

régions spécifiques soient nécessairement arbitraires, il est utile de classer les liaisons 

en covalentes pures, covalentes peu polaires et covalentes polaires, en se basant sur la 

@ FIGURE5.6 Orientation du fluorure 
d‘hydrogéne gazeux dans un champ 

électrique Etant donné qu'un cété de 
la molécule HF a une charge légérement 

positive, et l'autre, une charge légérement 

négative, les molécules s’alignent elles- 

mémes en présence d'un champ électrique 

extérieur. 

A FIGURE 5.7 Distribution de la den- 
sité électronique dans la molécule HF 
Uextrémité F de la molécule, avec sa charge 

partiellement négative, est rose; 

lextrémité H, avec sa charge partiellement 

positive, est bleue. 
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différence d’électronégativité entre les atomes liants, comme le montrent le tableau 5.3 et 

la figure 5.8. Pour déterminer si la liaison est ionique, on se sert plutot du pourcentage de 

caractére ionique, qui est plus précis et que nous verrons un peu plus loin. 

Notez que lorsque la différence d’électronégativité entre les atomes est petite (entre 

0,01 et 0,39), il y a polarisation de la liaison, mais celle-ci est trop faible pour que la 

molécule se comporte comme si elle possédait des liaisons polaires du point de vue des 

propriétés des substances. On considére donc que ces liaisons sont polaires lorsqu’on 

évalue la polarité d’une liaison ou d’une molécule au sens strict. Toutefois, lorsque ces 

molécules peu polaires sont étudiées du point de vue des substances (point de fusion, 

volatilité, miscibilité, etc.), nous verrons au chapitre 6 qu’elles ont tendance a exprimer de 

facon plus prononcée les propriétés associées aux substances non polaires. : 

Effet de la difference d’électronégativité 
sur le type de liaison covalente 

Différence d‘électronégativité (Ay) 
entre deux atomes d'une molécule Type de liaison Exemple 

Nulle (0) Covalente pure (non polaire) ChooN : 
and ; ; ; Lo, ny glen 

Petite (0,01-0,39) _ Covalente Seu polaire* CH, 

Intermédiaire (0, 40 et Lids) Covalente polaire HCl= norpey outidh 

* Rappel: les liaisons covalentes peu polaires (qui ont une petite difference d’électronégativité) se comportent comme 

des liaisons covalentes non polaires lorsqu’on analyse les propriétés des substances. 

ge ese ti pod Cay 
> FIGURE 5.8 Difference d’électro- Continuum des types de liaisons 
négativité (Ay) et type de liaisons 

Liaison covalente 

polaire 
Liaisons covalentes 

pures et peu polaires 
"aon ionique 

@e $- 5+ 

Electrons partagés Electrons partagés Electrons 
également ou inégalement transférés. 
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lm A We —— mS ——, 

0,0 0,4 She: 
Différence délectronégativité (A y) 

Classer les liaisons en covalente pure, covalente 

peu polaire, covalente polaire ou ionique 

Classez la liaison formée entre chaque paire d’atomes en covalente, covalente polaire | 
ou ionique. 

(a) Siet P. (b) Net Cl. (c) Net O. 

SOLUTION 

(a) Sur la figure 4.15 (p. 172), trouvez les Electronégativités de Si (1,8) et de P (2,1). 

La différence d’électronégativité est Ay = 2,1 — 1,8 = 0,3. 

En vous aidant du tableau 5.3, classez cette liaison comme peu polaire. 

(b) Sur la figure 4.15 (p. 172), trouvez les Electronégativités de N (3,0) et de Cl (3,0). 

La différence d’électronégativité est Ay = 3,0 — 3,0 = 0. 

En vous aidant du tableau 5.3, classez cette liaison comme covalente. 
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(c) Sur la figure 4.15 (p. 172), trouvez les électronégativités de N (3,0) et de O (3,5). 

La différence d’électronégativité est Ay = 3,5 — 3,0 = 0,5. 

En vous aidant du tableau 5.3, classez cette liaison comme covalente polaire. 
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EXERCICE PRATIQUE 5.4 

Classez la liaison formée entre chaque paire d’atomes en covalente pure, covalente 

| @) Letl (b) Cs et Br. (Ombre ©: 

ev ne pase Rdsve 

. SS 

Moment dipolaire et pourcentage de caractere ionique 
On peut quantifier la polarité d’une liaison de fagon plus précise au moyen d’une mesure 

quantitative appelée moment dipolaire. Dans une molécule polaire dont les atomes portent 

des charges partielles positive q+ et négative g—, le moment dipolaire (yz) est obtenu par 

le produit de la grandeur q en valeur absolue par la distance r qui sépare ces charges: 

eae 

Il est possible de déterminer le moment dipolaire d’une liaison complétement ionique en 

multipliant le moment dipolaire qui résulte de la séparation d’un proton et d’un électron 

(q = 1,6 X10-' C) par une distance r = 130 pm (la longueur approximative d’une liaison 

chimique courte): 

i = or 

GG: < 107 C)\d30- 10 m) 

i 108 Com 

Dalen Ox Cone =a = SOD) 
3°34 410° Cam 

Le debye (D) est une unité couramment utilisée pour exprimer les moments dipolaires 

(1 D = 3,34 x 107° C-m). On s’attendrait donc 4 ce que le moment dipolaire de liaisons 

complétement ioniques avec des longueurs d’environ 130 pm soit d’environ 6 D. Plus la 

valeur absolue de la charge q est faible et plus la distance entre les charges est petite, plus 

le moment dipolaire est petit. Le tableau 5.4 indique les moments dipolaires de plusieurs 

molécules accompagnés des différences d’électronégativité de leurs atomes. 

We \dCr133) Moments dipolaires de plusieurs — 
aN molécules en phase gazeuse — 

Molécule Ay Moment dipolaire (D) 

cE 0 0 
CIF 1,0 0,88 
HF 1,9 1,82 

En comparant le moment dipolaire rée/ d’une liaison a ce qu’il serait si les électrons 

étaient complétement transférés d’un atome a l'autre, on peut avoir une idée du degré de 

transfert de l’électron (ou a quel point la liaison est ionique) en établissant le pourcentage 

de caractére ionique, qui est le rapport entre le moment dipolaire réel d’une liaison et le 

moment dipolaire qu’elle aurait si l’électron était completement transféré d’un atome a un 

autre, multiplié par 100%: 

Pourcentage de moment dipolaire mesuré d’une liaison 
Saree. = a ee xX 100% 

caractere 1onique moment dipolaire si ’électron 

était completement transféré 

peu polaire, covalente polaire ou ionique. 
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Par exemple, supposons que le moment dipolaire d’une molécule diatomique avec une 

loneueur de liaison de 130 pm est de 3,5 D. Nous avons précédemment calculé qu’en 

écartant un proton et un électron de 130 pm, on obtenait un moment dipolaire de 6,2 D. 

Par conséquent, le pourcentage de caractére ionique de la liaison est 

ays 
Pourcentage de caractére ionique = ———— X 100 % 

62.0) 

= 56% 

Une liaison dans laquelle un électron serait complétement transféré d’un atome a un autre 

aurait un caractére ionique de 100% (méme si les liaisons les plus ioniques n’atteignent 

pas cette valeur idéale). La figure 5.9 montre le pourcentage de caractére ionique de 

quelques molécules diatomiques en phase gazeuse porté en graphique en fonction de la 

différence d’électronégativité entre les atomes liants. Comme prévu, le pourcentage de 

caractére ionique s’accroit généralement a mesure que la différence d’électronégativite 

augmente. Cependant, comme on peut le voir, et comme on vient tout juste de le mention- 

ner, aucune liaison n’est ionique a 100%. En général, sont considérées comme ioniques 

les liaisons dont le caractére ionique est supérieur a 50 %. 

100 

75 

50 

DS, 

Pourcentage de caractere ionique 

0 1 2) 2 

Différence délectronégativité 

A FIGURE 5.9 Pourcentage de caractére ionique en fonction de la difference d'électronégativité 
de quelques composés ioniques 

Liaison covalente: modeéle et réalité 
Le modeéle de Lewis prédit de bien des fagons les propriétés des composés moléculaires. 

D’abord, il explique pourquoi des combinaisons particuliéres d’atomes forment des molé- 

cules, alors que d’autres ne le font pas. Par exemple, pourquoi l’eau est-elle HO et non 

H30? On peut écrire une structure de Lewis correcte pour HO, mais pas pour HO: 

I 
H—O—H EO eet 

. 
~ Loxygene a neuf électrons 

(un électron de plus quwun octet). 

Ainsi, le modele de Lewis prédit que HO doit étre stable, alors que H3O ne peut I’étre, ce 
qui est effectivement le cas. Cependant, si on enléve un électron de H30, on obtient H;0*, 
qui devrait étre stable (d’aprés le modéle de Lewis) parce que, en retirant I’électron 
supplémentaire, l’oxygéne obtient un octet: 
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Cet ion, appelé ion hydronium, est en fait stable dans les solutions aqueuses. Le modéle de 
Lewis prédit également d’autres combinaisons possibles pour l’hydrogéne et l’oxygéne. Par 
exemple, on peut €écrire H,O, sous forme d’une structure de Lewis de la facon suivante: 

H—O—O—H 

En effet, H»O, ou peroxyde d’hydrogéne, existe bel et bien et on l’emploie souvent 
comme agent désinfectant et comme décolorant. 

Le modeéle de Lewis explique également pourquoi les liaisons covalentes sont haute- 

ment directionnelles. L’attraction entre deux atomes liés par covalence est due au partage 

d’un ou de plusieurs paires d’électrons dans l’espace entre eux. Par conséquent, chaque 

liaison unit une seule paire spécifique d’atomes, contrairement aux liaisons métalliques 

et loniques, qui sont non directionnelles et maintiennent ensemble un assemblage entier 

d’ions. Par conséquent, les unités fondamentales des composés liés par covalence sont des 

molécules individuelles. Ces molécules peuvent elles-mémes interagir les unes avec les 

autres de différentes fagons, comme nous le verrons au chapitre 6. 

Lien conceptuel 5.3 Energie et régle de I'octet 
En quoi cet énoncé est-il incomplet (ou trompeur) ? Les atomes forment des liaisons dans 

le but de satisfaire a la régle de loctet. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

18 a 29, 45, 48, 49, 51, 58, 59 et 62 a 64. 

Liaison covalente et modéle quantique 
Dans le modeéle de Lewis, on utilise des « points » pour représenter les électrons dans les 

atomes liants. On sait d’aprés la théorie de la mécanique quantique, toutefois, qu’un tel 

symbolisme est trop simpliste. Des théories de la liaison plus avancées interprétent les 

électrons a la maniére de la mécanique quantique appliquée aux molécules. Bien qu’un 

traitement mathématique détaillé de ces théories dépasse la portée du présent manuel, 

nous les abordons de maniére qualitative dans la section qui suit. Gardez a l’esprit, cepen- 

dant, que les approches quantitatives modernes de la liaison chimique faisant appel a ces 

théories prédisent avec précision de nombreuses propriétés des molécules — comme les 

longueurs de liaison, les forces de liaison, les géométries moléculaires et les moments 

dipolaires — que nous étudions dans ce livre. 

Théorie de la liaison de valence: liaison chimique 
par recouvrement d’orbitales 
La plus simple des théories plus avancées de la liaison est la théorie de la liaison de 

valence selon laquelle les atomes peuvent se lier grace aux orbitales de la mécanique 

quantique localisées sur des atomes individuels. Ces orbitales sont les orbitales atomiques 

standard s, p, d et f que nous avons décrites au chapitre 3 ou des orbitales atomiques 

hybrides résultant d’une réorganisation de deux orbitales atomiques ou plus. 

Lorsque deux atomes s’approchent l’un de l’autre, les électrons et le noyau d’un atome 

interagissent avec les électrons et le noyau de l'autre atome. Dans la théorie de la liaison 

de valence, on calcule l’effet de ces interactions sur les énergies des électrons dans les 

orbitales atomiques. Si ces interactions abaissent l’énergie du systéme, alors il se forme 

une liaison chimique. Par contre, si les interactions augmentent l’énergie du systéme, il ne 

se forme pas de liaison chimique. 

La théorie de la liaison de valence 

repose sur l’application d'une méthode 

d’approximation plus générale de la 

mécanique quantique appelée théorie 

de la perturbation. Dans cette théorie, 

un systéme plus complexe (comme 

une molécule) est considéré comme 

un systéme plus simple (comme deux 

atomes) légérement altéré ou perturbe 

par une force ou une interaction 

additionnelle (par exemple, |’interaction 

entre les deux atomes). 
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Quand des orbitales complétement 

remplies se recouvrent, |énergie 

d‘interaction est positive (ou déstabili- 

sante) et il ne se forme aucune liaison. 

Comme on I’a vu dans le chapitre 2, on calcule habituellement l’énergie des inte- 

ractions comme une fonction de la distance internucléaire des deux atomes liants. Par 

exemple, la figure 5.10 montre que I’énergie des interactions calculée entre deux atomes 

W’hydrogéne est effectivement fonction de la distance qui les sépare. L'axe des y du 

graphique représente I’énergie potentielle de l’interaction entre l’électron et le noyau 

d’un atome d’hydrogéne et I’électron et le noyau d’un autre. Laxe des x représente la 

séparation (ou distance internucléaire) entre les deux atomes. Comme vous pouvez le 

constater sur le graphique, quand les atomes sont distants l’un de lautre (partie droite 

du graphique), l’énergie d’interaction est proche de zéro parce que les deux atomes 

n’interagissent pas. A mesure que les atomes se rapprochent, l’énergie d’interaction 

devient négative. C’est une stabilisation nette qui attire un atome d’hydrogéne a un 

autre. Toutefois, si les atomes s’approchent trop l’un de l’autre, l’énergie d’interaction 

commence a s’élever, principalement a cause de la répulsion mutuelle des deux noyaux 

chargés positivement. Le point le plus stable sur la courbe se situe au minimum de 

l’énergie d’interaction et il correspond a la longueur de liaison d’équilibre. A cette dis- 

tance, les deux orbitales atomiques se recouvrent largement, de sorte que les électrons 

restent plus longtemps dans la région internucléaire ou ils peuvent interagir avec les 

deux noyaux. La valeur de l’énergie d’interaction a la distance de liaison d’équilibre est 

lénergie de liaison. 

Energie d’interaction de deux atomes d’hydrogéne 

= 

Energie ——> 

Energie 
de liaison 

Distance — Longueur 
de liaison 

A FIGURE 5.10 Diagramme d’ énergie d'‘interaction de H, L'énergie potentielle de deux atomes 
d’hydrogeéne est au plus bas quand ils sont séparés par une distance qui permet a leurs orbitales 1s 
de se recouvrir substantiellement sans entrainer trop de répulsion entre leurs noyaux. Cette distance, 
a laquelle le systéme est le plus stable, correspond a la longueur de liaison de la molécule Hp. 

Quand on applique la théorie de la liaison de valence a un certain nombre d’atomes 
et a leurs molécules correspondantes, on peut faire observation générale suivante: 
l’énergie d’interaction est habituellement négative (ou stabilisante) lorsque les orbitales 
atomiques en interaction contiennent un total de deux électrons ayant des spins de signes 
opposés. Autrement dit, quand deux atomes avec des orbitales A demi-remplies s’ap- 
prochent l’un de l’autre, ces orbitales se recouvrent, puisqu’une partie des orbitales occupe 
un espace commun, et les Electrons qui les occupent s’alignent avec des spins opposés. I] 
s’ensuit une stabilisation nette de l’énergie entrainant la formation d’une liaison chimique 
covalente. La géométrie résultante de la molécule est déterminée par la géométrie des 
orbitales qui se recouvrent. 
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Résumé: Théorie de la liaison de valence 

> Les électrons de valence des atomes dans une molécule occupent des orbitales 
atomiques telles que décrites par la mécanique quantique. Les orbitales peuvent étre 
les orbitales standard s, p, d et f ou des combinaisons hybrides de celles-ci. 

> Une liaison se forme par recouvrement de deux orbitales 4 demi remplies et renferme 
deux électrons de valence avec des spins de signes opposés. 

>» La forme de la molécule est déterminée par la géométrie des orbitales qui se 
recouvrent. 

Appliquons les concepts généraux de la théorie de la liaison de valence pour expli- 
quer la liaison dans le sulfure d’hydrogéne, H,S. Les configurations des électrons de 
valence des atomes dans la molécule sont les suivantes: 

lil Les orbitales 

a demi remplies 
se recouvrent. 

ls 

2s 2p 

Les atomes d’hydrogéne ont chacun une orbitale 4 demi remplie et l’atome de soufre a 

deux orbitales a demi remplies. Les orbitales 4 demi remplies de chaque atome d’hydro- 

géne recouvrent les deux orbitales a demi remplies de l’atome de soufre, de maniére a 

former deux liaisons chimiques: 

Orbitale p remplie 

Des liaisons 

se forment. 

Orbitale s remplie 

Pour indiquer l’appariement des spins des é€lectrons dans les orbitales qui se recouvrent, 

on superpose une demi-fléche pour chaque électron dans chacune des orbitales 4 demi 

remplies et on montre que, dans une liaison, les électrons ont des spins de signes opposés 

(une demi-fléche pointe vers le haut et l’autre vers le bas). On superpose également les 

demi-fléches appariées dans les orbitales s et p du soufre pour représenter les électrons 

du doublet libre dans ces orbitales. (Etant donné que ces orbitales sont pleines, elles ne 

participent pas a la liaison.) 

Un traitement mathématique de H,S a l'aide de la théorie de la liaison de valence 

permet d’obtenir les énergies de liaison, les longueurs de liaison et les angles de liaison. 

Dans notre traitement plus qualitatif, nous montrons simplement comment un recouvre- 

ment d’orbitales donne naissance 4 la liaison et nous faisons une esquisse sommaire de la 

molécule en nous basant sur les orbitales qui se recouvrent. Remarquez que l’angle de 

liaison prédit est de 90° parce que les orbitales qui se recouvrent sur l’atome central 

(soufre) sont des orbitales p et parce que les orbitales p sont orientées a 90° lune par a 

rapport a l’autre (voir la section 3.4). Langle de liaison réel est de 92°. Dans le cas de HS, 

une simple analyse A l’aide de la théorie de la liaison de valence prédit bien l’angle de 

liaison mesuré expérimentalement. 
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<@) Lien conceptue! 5.4 Qu’est-ce qu'une liaison chimique? 

Prédiction théorique 

109,5° 7| 

Réalité observée | 

Le terme hybride est emprunté 

a la génétique. Un hybride est 

le descendant de deux animaux 

ou de deux plantes issus de races 

ou de variétés différentes. De méme, 

une orbitale hybride résulte de 

la combinaison de deux orbitales 

atomiques standard, ou plus. 

La facon de répondre a la question Qu’est-ce qu'une liaison chimique ? dépend du modele 

de liaison. Répondez aux questions suivantes : 

(a) Qu’est-ce qu’une liaison chimique covalente selon le modéle de Lewis? 

(b) Qu’est-ce qu’une liaison chimique covalente selon la théorie de la liaison de valence ? 

(c) Pourquoi les réponses sont-elles différentes ? 

Hybridation des orbitales atomiques 

Bien que le recouvrement d’orbitales atomiques standard 4 demi remplies explique adeé- 

quatement la liaison dans H,S, il ne peut pas expliquer correctement la liaison dans de 

nombreuses autres molécules. Par exemple, supposons qu’on essaie d’expliquer la liaison 

entre I’hydrogéne et le carbone a l’aide de la méme approche. Les configurations des 

électrons de valence de H et de C se présentent comme suit: 

: 
ls 

S P 

Le carbone n’a que deux orbitales 4 demi remplies et, par conséquent, ne devrait former 

que deux liaisons avec deux atomes d’hydrogéne (selon la théorie de la liaison de valence, 

la liaison se forme par le recouvrement de deux orbitales 4 moitié remplies). On prédirait 

alors que le carbone et ’hydrogéne formeraient une molécule de formule CH; et avec des 

angles de liaison de 90° (correspondant a l’angle entre deux orbitales p). 

Or, l’expérience montre que le composé stable formé entre le carbone et ’hydro- 

géne est le méthane (CH4), avec des angles de liaison de 109,5°. La réalité expéri- 

mentale différe donc de notre prédiction sur deux points. Premiérement, le carbone 

établit des liaisons avec quatre atomes d’hydrogéne, et non deux. Deuxiémement, 

les angles de liaison sont beaucoup plus grands que l’angle entre deux orbitales p. En 

fait, la théorie de la liaison de valence explique la formation des liaisons dans CH, et 

dans de nombreuses autres molécules polyatomiques en s’appuyant sur un concept 

appelé hybridation. 

Jusqu’ici, nous avons supposé que les recouvrements d’orbitales qui forment des 

liaisons chimiques concernent simplement les orbitales atomiques standard s, p, d et f 
La théorie de la liaison de valence traite les électrons dans une molécule comme s’ils 
occupaient ces orbitales atomiques standard, mais c’est une simplification majeure. Le 
concept d’hybridation dans la théorie de la liaison de valence est essentiellement une 
€tape vers la reconnaissance du fait que les orbitales dans une molécule ne sont pas 
nécessairement les mémes que les orbitales dans un atome. Uhybridation est une 
méthode mathématique qui permet de combiner les orbitales atomiques standard de 
maniere a former de nouvelles orbitales atomiques appelées orbitales hybrides qui 
refletent mieux la distribution réelle des électrons au sein des atomes liés chimiquement. 
Les orbitales hybrides sont aussi localisées sur des atomes individuels, mais elles ont des 
formes et des énergies différentes de celles des orbitales atomiques standard. 

Pourquoi suppose-t-on que les électrons dans certaines molécules occupent des orbi- 
tales hybrides? Dans la théorie de la liaison de valence, une liaison chimique se définit 
comme le recouvrement de deux orbitales qui, ensemble, contiennent deux électrons. Plus 
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le recouvrement est important, plus la liaison est forte et plus l’abaissement d’énergie 

potentielle est grand. Dans les orbitales hybrides, la densité de probabilité de présence de 

lélectron est plus concentrée dans un lobe unidirectionnel, ce qui permet un recouvrement 

plus grand avec les orbitales des autres atomes. Autrement dit, les orbitales hybrides 

réduisent au minimum Vénergie de la molécule en maximisant le recouvrement des orbi- 

tales dans une liaison. 

Lhybridation, cependant, a un coat, car dans la plupart de cas elle nécessite de 

énergie. C’est pourquoi l’hybridation se produit seulement dans la mesure oui le retour en 

énergie par la formation d’une liaison est grand. Donc, en général, plus un atome forme 

de liaisons, plus grande est la tendance de ses orbitales a s’hybrider. Les atomes centraux 

ou internes, qui forment le plus de liaisons, ont le plus tendance a s’hybrider, contraire- 

ment aux atomes terminaux, qui forment le moins de liaisons. Dans le présent manuel, 

nous nous limiterons a l'étude de l’hybridation des atomes internes et nous supposerons 

que tous les atomes terminaux — ceux qui ne se lient qu’a un seul autre atome — ne sont 

pas hybrides. 

Méme si nous ne démontrons pas la méthode mathématique détaillée pour obtenir 

des orbitales hybrides, nous pouvons affirmer les énoncés généraux suivants concernant 

Phybridation: 

¢ Le nombre dorbitales atomiques standard fusionnées est toujours égal au nombre 

dorbitales hybrides formées. Le nombre total d’orbitales est conservé. 

¢ Les combinaisons particuliéres Worbitales atomiques standard fusionnées déter- 

minent les formes et les énergies des orbitales hybrides formées. 

¢ Le type d’hybridation qui se produit est celui qui engendre /’énergie globale 

la plus faible pour la molécule. Etant donné que les calculs réels dépassent la 

portée de ce livre, nous utilisons le nombre de voisins pour prédire le type 

dhybridation. 

Hybridation sp*® et liaisons simples 
On peut expliquer la géométrie tétraédrique de la molécule CH, par l’hybridation de 

l'unique orbitale 2s et de trois orbitales 2p de ’atome de carbone. Les quatre nouvelles 

orbitales qui sont ainsi créées, appelées hybrides sp>, sont illustrées dans le diagramme 

d’énergie suivant: 

I “I 
l l 

| . “ . om ! Hybridation 
| 

Energie a gk ai wks 

2 

| al ! [Quatre orbitales hybrides sp" 
| 2s | 

Orbitales atomiques 
standard de C 

La notation sp° indique que les orbitales hybrides sont des mélanges dune orbitale s et de 

trois orbitales p. Remarquez que les orbitales hybrides ont toutes la méme énergie: elles 

sont dites « dégénérées ». Les formes des orbitales hybrides sp* sont illustrées a la 

figure 5.11. Notez également que la géomeétrie des quatre orbitales hybrides est tétra- 

édrique, avec des angles de 109,5° entre elles. 

Les cases quantiques du carbone de ces orbitales hybrides sont 

Si l’on regarde les choses de plus pres, 

Ihybridation n’est pas un processus 
selon le principe du tout ou rien; elle 

peut se produire a divers degrés qui 

ne sont pas toujours faciles a prédire. 

Nous avons vu précédemment, par 

exemple, que le soufre ne s‘hybride pas 

beaucoup dans la formation de HS. 
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Formation des orbitales hybrides sp? 

Fie ; : mes ? 3 | 

_Une orbitale s et trois orbitales p se combinent de maniére a former quatre orbitales sp”. | 

109,5° 

Orbitale s Orbitale p, 

Hybridation . 

Orbitales hybrides sp” 
(illustrées ensemble) 

Orbitale py Orbitale p, 

non hybridées 
ma ae) 

Wee hybrides 7 
(illustrées séparément) 

A FIGURE 5.11 Hybridation sp’ Une orbitale s et trois orbitales p se combinent de maniére 
a former quatre orbitales hybrides sp’. 

Les quatre électrons de valence non appariés du carbone occupent ces orbitales avec des 

spins paralléles, comme le veut la regle de Hund. Avec cette configuration électronique, 

le carbone a quatre orbitales 4 demi remplies et peut donc former quatre liaisons avec 

quatre atomes d’hydrogéne comme suit: 

La géometrie des orbitales qui se recouvrent avec celles des hydrogénes (les hybrides) est 
tétraédrique, avec des angles de 109,5° entre les orbitales, de sorte que la géométrie résul- 
tante de la molécule est tétraédrique, en accord avec les mesures expérimentales. 
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Les orbitales hybrides peuvent former des liaisons chimiques parce qu’elles tendent a 
maximiser le recouvrement avec les autres orbitales. Cependant, si!’atome central d’une molé- 
cule contient des doublets libres, les orbitales hybrides peuvent les accommoder. Par exemple, 

les orbitales de l'azote dans 'ammoniac (NH;) sont des hybrides sp*. Trois de ces hybrides 

participent a des liaisons avec trois atomes d’hydrogéne, mais la quatriéme contient un doublet 

libre. La présence du doublet libre, cependant, affecte les angles de liaison dans NH; qui sont 

de 107°, un peu plus prés de l’angle de liaison de 90° de l’orbitale p non hybridée: 

SP sp 

ls ls 

ls 

En effet, selon la théorie de la liaison de valence, des orbitales stabilisées par des noyaux 

de part et d’autre et qui se recouvrent pour contenir a elles deux le doublet d’électrons 

liant occupent moins de place qu’une orbitale stabilisée par un seul noyau et contenant a 

elle seule le doublet d’électrons libre. La présence de cette orbitale non liée vient donc 

exercer une pression qui réduit les angles entre les orbitales liées. 

Hybridation sp? et liaisons doubles 
Lhybridation d’une orbitale s et de deux orbitales p donne naissance 4 trois orbitales 

hybrides sp? et une orbitale p non hybridée restante. 

——< | eae, 
| 2p | 

_ Orbitale pnon hybridée | 
Hybridation — 

| == Trois orbitales hybrides sp” | 
| 2s 

Orbitales 
atomiques standard 

Tel que dit précédemment, dans la théorie de la liaison de valence, le schéma particulier 

d’hybridation (sp?, sp’, sp, etc.) est déterminé par calcul, ce qui dépasse la portée de ce 

manuel. Nous déterminerons le schéma particulier d’hybridation d’un atome a partir du 

nombre de groupes d’électrons (ou voisins), comme il est montré plus loin dans la section. 

La notation «sp*» indique que les hybrides sont des mélanges d’une orbitale s et de 

deux orbitales p. Les formes des orbitales hybrides sp” sont illustrées a la figure 5.12. 

Notez que la géométrie des trois orbitales hybrides est triangulaire plane avec des angles 

de 120° entre elles. Vorbitale p non hybridée est orientée perpendiculairement aux trois 

orbitales hybridées. 

Considérons le formaldéhyde, ou formol (HCO), un composé utilisé pour préparer 

les tissus animaux et humains avant de les observer au microscope, et que nous prendrons 

comme exemple de molécule avec des orbitales hybride sp. Les configurations des élec- 

trons de valence non hybridées de chacun des atomes sont 

209 
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Formation des orbitales hybrides sp” 

Une orbitale s et deux orbitales p se combinent de maniere a former trois orbitales sp’. ] 

y Y Mu 

Hybridation 
x + ae Cs 

z z z 

: Orbitales 
Orbitale Orbitale p, Orbitale py hybrides sp? 

(illustrées ensemble) 

Orbitales atomiques wee rarer 
non hybridées 

Orbitales hybrides sp? | 
(illustrées séparément) | 

A FIGURE 5.12 Hybridation sp* Une orbitale s et deux orbitales p se combinent de maniére 

a former trois orbitales hybrides sp’. Une orbitale preste non hybridée. 

Le carbone est Il’'atome central et l’hybridation de ses orbitales est sp7: 

Hybridation 

aa) 
2p sp” p 

Chacune des orbitales sp? est A demi remplie. L’électron restant occupe l’orbitale p intacte, 

méme si elle est légerement supérieure en énergie. On peut maintenant constater que 

l'atome de carbone a quatre orbitales 4 demi remplies et qu’il peut donc former quatre 

liaisons: deux avec deux atomes d’hydrogéne et deux (une liaison double) avec l’atome 

d’oxygene. On dessine la molécule et les orbitales qui se recouvrent de la facon suivante : 

Orbitales hybrides sp? du carbone 

Orbitale p non hybridée Orbitales 2p de l’oxygéne 

du carbone 

Orbitales s 
de I'hydrogéne 

Une liaison ar | Une liaison o | 

— niacin | 
aaa 

Liaison double 
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Remarquez le recouvrement entre les orbitales p 4 demi remplies sur les atomes de car- 

bone et d’oxygene. Lorsque les orbitales p se recouvrent de cette facon (recouvrement 
latéral), la liaison résultante est une liaison pi (7), et la densité électronique se situe au- 

dessus et au-dessous de l’axe internucléaire. Lorsque les orbitales se recouvrent par les 

extrémités (recouvrement axial), comme toutes les autres liaisons dans la molécule, la 

liaison résultante est une liaison sigma (@) (figure 5.13). Par conséquent, on peut identifier 

toutes les liaisons dans la molécule a l'aide d’une notation qui spécifie le type de liaison 

(o ou 77) de méme que le type d’orbitales qui se recouvrent. Nous avons inclus cette nota- 

tion, ainsi que la structure de Lewis de HCO en guise de comparaison, dans le schéma 
de liaisons de H,CO qui suit: 

a: C(p) - O(p) 

a: C(sp”) - O(p) 

Ox C(sp”) — H(s) 

“Modele de la liaison de valence | 

Notez la correspondance entre la théorie de la liaison de valence et le modéle de Lewis. 

Dans les deux cas, l’atome de carbone central forme quatre liaisons: deux liaisons simples 

et une liaison double. Cependant, la théorie de la liaison de valence nous donne plus d’indi- 

cations sur les liaisons. Selon cette théorie, la liaison double entre le carbone et l’oxygeéne se 

compose de deux sortes de liaisons différentes, une o et une 7, alors que dans le modeéle de 

Lewis, les deux liaisons dans la liaison double semblent identiques. Les liaisons doubles 

dans le modeéle de Lewis correspondent toujours a une liaison o et a une liaison 7 dans la 

théorie de la liaison de valence. En ce sens, la théorie de la liaison de valence nous donne 

plus d’indications sur la nature d’une liaison double que le modeéle de Lewis. 

La théorie de la liaison de valence nous aide a comprendre que la rotation autour 

d’une liaison double est fortement restreinte. En raison du recouvrement latéral des orbi- 

tales p, la liaison zr doit absolument se rompre pour qu’une rotation puisse se produire. La 

théorie de la liaison de valence met également en lumiére les types d’orbitales qui jouent 

Orbitale py ou Orbitale Py OU 
p, a demi remplie p, a demi remplie 

©] OD 8D 
Orbitale p, Orbitale py Liaison o 

a demi remplie a demi remplie 

Une — et seulement une — liaison o 

se forme entre deux atomes. 

Les liaisons additionnelles doivent 

étre des liaisons 7. 

@ FIGURE 5.13 Liaisons sigma et pi 

sigma (o 

une liaiso 

former qu 

jaison do 

et une lia 

. Lorsque les orbita 

Lorsque les orbitales effectuent un recou- 

vrement axial, elles forment une liaison 

es effectuent 

un recouvrement latéral, le résultat est 

n pi (zr). Deux atomes ne peuvent 

‘une seule liaison si 

iaison simple est une liaison 

gma. Une 

sigma; une 

uble consiste en une liaison sigma 

son pi; une liaison 

en une lia ison sigma et deux 

riple consiste 

iaisons pi 
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un role dans la formation des liaisons et dans leurs formes. Dans H,CO, les orbitales 

hybrides sp? situées sur l’atome central sont triangulaires planes avec des angles de liai- 

son de 120°. Les angles de liaison mesurés expérimentalement dans HCO, comme on l’'a 

décrit précédemment, sont de 121,9° pour la liaison HCO et | 16,2° pour l’angle de liaison 

HCH, ce qui est proche des valeurs prédites. 

La rotation autour d’une liaison simple est relativement libre, contrairement a la 

rotation autour de la liaison double, qui est trés restreinte. Considérons, par exemple, la 

structure de deux hydrocarbures chlorés, le 1,2-dichloroéthane et le 1,2-dichloroéthene : 

Jab isl ; ; H 
| Rotation libre Rotation restreinte  H 

H—C—C—H © autour de la liaison par la liaison double C=C. 

simple (sigma) (sigma et pi) Cl Cl 

o : C(sp*) - Cl(p) 

(pe C(sp”) =I5I@) 

CO: C(sp*) - C(sp*) 

| 1,2-dichloroéthane | | 1,2-dichloroéthéne | 

Uhybridation des atomes de carbone dans le 1,2-dichloroéthane est sp*, ce qui permet 

une rotation relativement libre autour de la liaison simple sigma. Par conséquent, il n’y a 

pas de différence entre les deux structures suivantes 4 température ambiante parce 

quelles s’interconvertissent rapidement : 

Rotation 

libre 

Par contre, la rotation autour de la liaison double (sigma + pi) dans le 1,2-dichloroéthéne 
est restreinte, de sorte que, 4 température ambiante, le 1,2-dichloroéthéne peut exister 
sous deux formes : 

cis-1,2-dichloroéthéne trans-1,2-dichloroéthene 
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Ces deux formes du 1,2-dichoroéthéne sont en effet des composés distincts possédant des 
propriétés différentes. On les distingue par la désignation cis (qui signifie « méme cété ») 

et trans (qui signifie «cdtés opposés »). De tels composés, avec la méme formule molé- 

culaire, mais différant par leurs structures ou par les agencements spatiaux de leurs 

atomes, sont appelés isoméres. Autrement dit, la nature peut fabriquer des composés 

différents a partir des mémes atomes en les agengant de facon particuliére. Lisomérie est 

fréquente dans toute la chimie et particuliérement importante en chimie organique. 

Lien conceptuel 5.5 Liaisons simples et liaisons doubles 

A la section 5.6, nous avons appris que les liaisons doubles sont plus fortes et plus courtes 

que les liaisons simples. Par exemple, une liaison simple C—C a une énergie de liaison 

moyenne de 347 kJ/mol, alors qu'une liaison double C=C a une énergie de liaison 

moyenne de 611 kJ/mol. En vous aidant de la théorie de la liaison de valence, expliquez 

pourquoi une liaison double n’est pas simplement deux fois plus forte qu'une liaison simple. 

Hybridation sp et liaisons triples 
Uhybridation d’une orbitale s et d'une orbitale p donne naissance a deux orbitales 

hybrides sp et deux orbitales p non hybridées restantes. 

Les formes des orbitales hybrides sp sont illustrées a la figure 5.14. Remarquez que 

la géométrie des deux orbitales hybrides sp est linéaire avec un angle de 180° entre elles. 

Les orbitales p non hybridées sont orientées dans le plan perpendiculaire aux orbitales 

hybrides sp. 

Formation des orbitales hybrides sp 

Une orbitale s et une orbitale p se combinent de maniere a former deux orbitales sp. | 

y be 

Hybridation ws CD 
om —<—<—$$—$_ > 

: : C>o 

; ‘ Orbitales hybrides sp 
Orbitale s Orbitale p, Orbitales hybrides sp (illustrées ensemble) 

(illustrées séparément) 

Orbitales atomiques 
non hybridées 

—|— = —— 

! ; ! | Orbitales p non hybridées| 
Hybridation 

Energie | Pe ee ae 

| — Deux orbitales hybrides sp | 

l | 
a a oe ae 

Orbitales atomiques 
standard 

<@ FIGURE 5.14 Hybridation sp 
Une orbitale s et une orbitale pse 

combinent de maniére a former deux 

orbitales hybrides sp. Deux orbitales p 

(non illustrées) demeurent non hybridées. 
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Lacétyléne ou éthyne, HC=CH, est une molécule avec des orbitales hybrides sp. 

Les électrons de valence (qui présentent de ’hybridation) des atomes ont les configura- 

tions suivantes : 

H 
ls 

2s 2p sp jy 

Les deux atomes de carbone internes ont des orbitales hybrides sp, ce qui laisse deux 

orbitales 2p non hybridées sur chaque atome de carbone. Chaque atome de carbone a 

alors quatre orbitales 4 demi remplies et peut former quatre liaisons: une avec un atome 

d’hydrogéne et trois (une liaison triple) avec l'autre atome de carbone. On dessine la molé- 

cule et le recouvrement des orbitales comme suit: 

a: C(sp) - C(sp) 

oa: C(sp) - H(s) 

a: C(p) - C(p) 

| Modele de la liaison de valence | 

Remarquez que la liaison triple entre les deux atomes de carbone consiste en deux liai- 

sons 7 (recouvrement d’orbitales p) et une liaison a (recouvrement d’orbitales sp). Les 

orbitales sp sur les atomes de carbone sont linéaires et font entre elles un angle de 180°, 

de sorte que la géométrie résultante de la molécule est linéaire avec des angles de liaison 

de 180°, en accord avec les mesures expérimentales de la géométrie de HC=CH. 

Hybridation sp*d et sp?d? 
Nous verrons au chapitre 6 que les éléments situés dans la troisiéme rangée du 

tableau périodique (ou plus bas) peuvent présenter des octets étendus (posséder plus de 

huit électrons de valence). Le concept équiva- 

lent dans la théorie de la liaison de valence est 

celui d’une hybridation mettant en jeu les orbi- 

tales d. Pour les éléments de la troisiéme 

période, les orbitales 3d participent a l’hybri- 
a: As(sp* d) - F(p) dation parce que leurs énergies sont proches 

des énergies des orbitales 3s et 3p (voir la sec- 

tion 4.2). L-hybridation d’une orbitale s, de 

trois orbitales p et dune orbitale d donne nais- 

sance a des orbitales hybrides sp*d, comme 

Villustre la figure 5.15(a). Les cinq orbitales 

hybrides spd ont un agencement hexaédrique, 

comme l’illustre la figure 5.15(b). En guise 

d’exemple de l’hybridation sp*d, considérons le 
pentafluorure d’arsenic, AsF;. Latome d’arse- 
nic se lie a cing atomes de fluor par recouvre- 
ment entre les orbitales hybrides sp*d sur 
l’arsenic et les orbitales p sur les atomes de 

fluor, comme il est illustré ci-contre : 
| Structure Modeéle de la liaison de valence | 
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ri — | i PORRRARS ad ERR, aaR BB, Load OREM 

l l 
| Orbitales d non hybridees | 

L-—-——— aT > eLE ee 

A . med er hr Hybridation i 
Energie @ P | 3 ) ! ! ceareemeneccecreeceeneenie |Cing orbitales hybrides sp-d | 

| _ | Pate aren Sa 
ae sass aryl | 
Orbitales atomiques | Orbitales hybrides sp°d | 

standard (illustrées ensemble) | 

(a) (b) 

A FIGURE 5.15 Hybridation sp’d Une 3 : ’ 440: oe es y Les Cantey sp-d ous Vatome d’arsenic sont hexaédriques, de sorte que la géométrie orbitale stkals oroitalearpecuneemuitalond 

moléculaire est hexaédrique. se combinent de maniére a former cing 

Uhybridation d’une orbitale s, de trois orbitales p et de deux orbitales d donne nais- _°"!tales hybrides spd. 

sance a des orbitales hybrides sp*d*, comme I’illustre la figure 5.16(a). Les six orbitales 
hybrides sp*d? ont une géométrie octaédrique, comme 4 la figure 5.16(b). Dans l’hexafluo- 
rure de soufre, l’'atome de soufre se lie 4 six atomes de fluor par recouvrement entre les 

orbitales hybrides sp*d sur le soufre et les orbitales p sur les atomes de fluor, comme il 

est illustré ci-dessous : 

C: S(sp° d’) - F(p) 

F 
P.|UF 

Eee 
F 

VY FIGURE 5.16 Hybridation sp’ d? Une 
' Modele de la liaison de valence | orbitale s, trois orbitales p et deux orbitales 

dse combinent de maniére a former six 

orbitales hybrides sp'd?. 

fg 3° | | _— aa _— — 

| Orbitales d non hybridées | 

VO eOne eee 
pe ee | Six orbitales hybrides sp a | 

| 

| 

| 

| 

Energie 3p 
| 

| 

| 

Orbitales hybrides | 
(illustrées ensemble) Orbitales atomiques 

standard 
(a) (b) 
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Les orbitales sp°d? sur l’'atome de soufre sont octaédriques, de sorte que la géométrie 

moléculaire est octaédrique, encore une fois en accord avec la géométrie observée 

expérimentalement. 

Représentation des schémas d’hybridation et de liaison 

Nous venons de voir des exemples des cing principaux types d’hybridation des orbitales 

atomiques. Mais comment savoir quel schéma d’hybridation décrit le mieux les orbitales 

d’un atome donné dans une molécule donnée ? Dans la théorie de la liaison de valence, 

l’énergie de la molécule est en réalité calculée a l’aide d’un ordinateur; on fait varier le 

degré d’hybridation de méme que le type @’hybridation pour trouver la combinaison qui 

donne a la molécule l’énergie globale la plus faible. Pour nos besoins, nous déterminerons 

les schémas d’hybridation a partir du nombre de « groupes d’électrons » entourant l’atome 

central (ou les atomes internes) de la molécule. Ces « groupes d’électrons » peuvent étre 

des liaisons (simple, double ou triple) ou des paires d’électrons libres. Les schémas d’hy- 

bridation correspondant au nombre de « voisins » sont illustrés au tableau 5.5. Par exemple, 

si ’'atome central posséde quatre voisins, alors ’hybridation est sp*; si l’atome central 

posséde six voisins, l’hybridation est sp°d7, et ainsi de suite. 

Lita Schéma d’hybridation a partir des groupes d’électrons (ou voisins) 7m 

Nombre de voisins 
(liaisons (simple, double ou triple) 

ou paires d’électrons libres)* Schéma d’‘hybridation 

120° 

“eae 
109,5° 

4 Sp 

5 spd 

6 spd? 

90° 

* Un groupe d'électrons (ou 1 voisin) correspond a 1 liaison simple, 1 liaison double, 1 liaison triple 
ou encore 1 doublet libre. 



METHODE POUR... 

Représenter un schéma 

d’hybridation et de liaison 

1. Déterminez la structure de Lewis 

de la molécule. 

2. Alaide de la structure autour 
de l‘atome central (ou des atomes 

internes), déterminez le nombre 

de groupes d’électrons présents 

(voisins). 

3. Reportez-vous au tableau 5.5 pour 

choisir la bonne hybridation de l’atome 

central (ou des atomes internes) basée 

sur le nombre de voisins. 

4. Dessinez la molécule, en commengant 

par l’'atome central et ses orbitales. 

Montrez le recouvrement avec les 

orbitales appropriées sur les atomes 

terminaux. 

5. Identifiez toutes les liaisons a l’aide 

de la notation s et p suivie du type 

d’orbitales qui se recouvrent. 

EXEMPLE 5.5 

Représenter un schéma 

d’hybridation et de liaison 

Ecrivez un schéma d’hybridation 

et de liaison de l’eau, H,O. 

SOLUTION 

La structure de Lewis de l’eau est 

la suivante: 

H—O—H 
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EXEMPLE 5.6 

Représenter un schéma 

d‘hybridation et de liaison 

Ecrivez un schéma d’hybridation et 

de liaison de l’acétaldéhyde, ou éthanal, 

CH;CHO. 

1 
HG 

SOLUTION 

La structure de Lewis de l’acétaldéhyde 

est la suivante : 

| 
H—C—C=0 

H H 

d’électrons libres). 

hybridation sp’. 

Doublets libres 
dans les orbitales sp? 

EXERCICE PRATIQUE 5.5 

Ecrivez un schéma d’hybridation 

et de liaison de XeF4. 

|.) 

Latome d’oxygeéne a quatre voisins 

(deux liaisons simples et deux paires 

Quatre voisins correspondent a une 

L’atome de carbone le plus a gauche a 

quatre voisins (quatre liaisons simples). 

Latome de carbone le plus a droite 

a trois voisins (deux liaisons simples et 

une liaison double). 

Latome de carbone le plus a gauche est 

hybridé sp? et l’atome de carbone le plus 

4 droite est hybridé sp?. 

EXERCICE PRATIQUE 5.6 

Ecrivez un schéma d’hybridation 

et de liaison de HCN. 

H—C=N 
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Schéma d’hybridation et de liaison 

En vous aidant de la théorie de la liaison de valence, représentez un schéma d’hybridation 

et de liaison de l’éthene, HxC—=CH) . 

SOLUTION 
: on 0 

1. Ecrivez la structure de Lewis de la molécule. H HF 

H—C=C—-H 

2. Déterminez le nombre de voisins autour de l’atome La molécule a deux atomes internes. Chaque atome a trois 

central (ou des atomes internes). voisins (une liaison double et deux liaisons simples). 

A Laide du tableau 5.5 choisissez la bonne hybridation Trois voisins correspondent a une hybridation sp’. 

de l’atome central (ou des atomes internes) basée sur 

le nombre de voisins. 

. Dessinez la molécule, en commencant par l’atome 

central et ses orbitales. Montrez le recouvrement avec 

les orbitales appropriées sur les atomes terminaux. 

5. Identifiez toutes les liaisons a l’aide de la notation 7 a: C(p) - C(p) 
et 7 suivie du type d’orbitales qui se recouvrent. 

o : C(sp*) - C(sp”) 

EXERCICE PRATIQUE 5.7 

En vous aidant de la théorie de la liaison de valence, écrivez un schéma d’hybridation et de liaison de CO). 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 5.7 

Quelle est ’hybridation des atomes d’azote dans N,? 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

30 a 42, 52 a 57, 61, 66 et 67. 



Concepts clés 

RESUME DU CHAPITRE 

Termes clés (voir le glossaire) 

Doublet (p. 185) 

Doublet liant (p. 192) 

Doublet libre (p. 192) 

Energie de liaison (enthalpie 

de liaison DAE icon!) 

Liaison chimique (p. 183) 

Liaison covalente (p. 183) 

Liaison covalente polaire 

(p. 199) 

Liaison double (p. 193) 

; (p. 193) Liaison ionique (p. 183) 

Energie de réseau (AM pécean) Liaison métallique (p. 184) 

(p. 189) Liaison pi (7) (p. 211) 

Hybridation (p. 206) Liaison sigma (o) (p. 211) 

Liaison chimique et modele de Lewis (5.2 et 5.3) 

> Les théories qui prédisent comment et pourquoi les atomes se lient 

ensemble sont fondamentales en chimie parce qu’elles expliquent 

la stabilité des composés et la forme des molécules. 

On distingue trois types généraux de liaisons chimiques: les liai- 

sons ioniques, qui se forment entre un métal et un non-métal; 

les liaisons covalentes qui se forment entre deux non-métaux ; et 

les liaisons métalliques qui se forment dans les métaux. 

Des liaisons se forment lorsque les atomes délocalisent (liaison 

métallique), transferent (liaison ionique) ou partagent (liaison 

covalente) des électrons de valence pour atteindre des configura- 

tions électroniques de gaz nobles. 

Le modéle de Lewis représente les électrons de valence par des 

points autour du symbole d’un élément. Quand deux ou plusieurs 

éléments se lient ensemble, les points sont transférés ou partagés 

de sorte que chaque atome obtienne huit points, soit un octet (ou 

deux points, un doublet, dans le cas de l’hydrogéne). 

Liaison métallique et modéle de la mer d'électrons (5.4) 

> Dans une liaison métallique, les atomes forment une structure 

dans laquelle chaque métal perd des électrons et les cede a une mer 

d’électrons. La mer d’électrons chargée négativement attire les 

ions métalliques chargés positivement, ce qui maintient ensemble 

les atomes du métal. 

Le modéle de la mer d’électrons rend bien compte des propriétés 

particuliéres des métaux. La conductibilité électrique, la conduc- 

tibilité thermique, la malléabilité et la ductilité s’expliquent par la 

mobilité des électrons délocalisés. 

Liaison ionique et modéle du réseau (5.5) 

> Dans une liaison ionique, un électron est transféré d’un métal a un 

non-métal, et les ions résultants sont attirés les uns vers les autres 

par des forces de Coulomb. 
Dans une structure de Lewis ionique mettant en jeu des métaux 

des groupes principaux, le métal transfére ses électrons de valence 

(symbolisés par des points) au non-métal afin de respecter la regle 

de I’ octet. 

La formation de la majorité des composés ioniques a partir de leurs 

éléments est exothermique a cause de |’énergie de réseau, qui est 

l’énergie libérée lorsque des cations de métaux et des anions de 

non-métaux s’unissent pour former le solide ; plus le rayon des ions 

est petit et plus la charge est grande, plus l’énergie de réseau est 

exothermique. 

Liaison triple (p. 193) 

Longueur de liaison (p. 197) 

Mer d’électrons (p. 186) 

Modeéle de Lewis (p. 182) 

Moment dipolaire (2) (p. 201) 

Octet (p. 185) 

Orbitale hybride (p. 206) 

Pourcentage de caractere 

ionique (p. 201) 
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Régle de I’ octet (p. 185) 

Structure de Lewis (notation 

de Lewis) (p. 182) 

Substance (p. 182) 

Théorie de la liaison de 

valence (p. 203) 

Liaison covalente et modeéle de Lewis (5.6) 

> Dans une structure de Lewis covalente, les atomes voisins se par- 

tagent les électrons de valence pour former des octets (ou des dou- 

blets). Une paire unique d’électrons partagés constitue une liaison 

simple, alors que deux ou trois paires d’électrons partagés consti- 

tuent des liaisons doubles ou triples, respectivement. 

Les électrons partagés dans une liaison covalente ne sont pas tou- 

jours partagés également; quand deux non-métaux différents for- 

ment une liaison covalente, la densité électronique est plus grande 

du cété de l’élément le plus électronégatif. I] en résulte une liaison 

polaire, avec un élément qui porte une charge partiellement posi- 

tive et l'autre, une charge partiellement négative. 

Les éléments ayant des électronégativités tres semblables forment 

des liaisons covalentes non polaires et ceux qui ont des diffé- 

rences d’électronégativités intermédiaires forment des liaisons 

covalentes polaires. 

Liaison covalente et modéle quantique (5.7) 

> Dans la théorie de la liaison de valence, une liaison chimique est 

représentée par le recouvrement d’orbitales atomiques a demi 

remplies (ou dans certains cas, le recouvrement entre une orbitale 

complétement remplie et une autre, vide). 

Les orbitales qui se recouvrent peuvent étre soit des orbitales ato- 

miques standard, comme Is ou 2p, soit des orbitales atomiques 

hybrides. Celles-ci sont des combinaisons mathématiques de plu- 

sieurs orbitales standard localisées sur un seul atome. Les orbi- 

tales hybrides de base sont sp, sp? et sp. 

La géométrie de la molécule est déterminée par la géométrie 

des orbitales qui se recouvrent. Dans notre traitement de la 

théorie de la liaison de valence, c’est le nombre de groupe d’élec- 

trons (ou nombre de voisins) qui détermine le schéma d’hybri- 

dation correct. 

Dans la théorie de la liaison de valence, on distingue deux types de 

liaisons dites o (sigma) et 7 (pi). Dans une liaison a, le recou- 

vrement d’orbitales se produit dans la région qui se situe directe- 

ment entre les deux atomes liants. Dans une liaison 77, formée du 

recouvrement latéral de deux orbitales p, le recouvrement s’étend 

au-dessus et au-dessous de la région qui se situe directement entre 

les deux atomes liants. 

La rotation autour d’une liaison a est relativement libre, alors que 

la rotation autour d’une liaison 77 est restreinte. 
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Equations et relations clés 

Variation d’enthalpie d'une réaction AHp,: Pourcentage de caractére ionique (5.6) 

relation des energies de liaison (5.6) Pourcentage de _ moment dipolaire mesuré @une liaison |) 9 

AHp, = &(AH des liaisons rompues) caractére ionique moment dipolaire si les électrons 

+ (AH des liaisons formées) étaient complétement transférés 

Moment dipolaire (2) (5.6) 

ft = ohe 

@ facile (MJ moyen @® fifficite 

Problemes par sujet 

Modele de Lewis (5.3) Liaison ionique et modéle du réseau (5.5) 

& 1. Ecrivez la configuration électronique de N. Puis écrivez la Ei) 10. Ecrivez la structure de Lewis de chaque composé ionique. 

structure de Lewis de N et montrez quels électrons de cette (a) NaF. 

configuration font partie de la structure de Lewis. (b) CaO. 

&y 2. Ecrivez la configuration électronique de Ne. Puis écrivez la (c) SrBrp. 

structure de Lewis de Ne et montrez quels électrons de cette (d) K,0. 

configuration font partie de la structure de Lewis. @ 11. Ecrivez la structure de Lewis de chaque composé ionique. 

® 3. Ecrivez la structure de Lewis de chaque atome ou ion. (a) SrO. 
(a) Al. (b) Lips. 

(b) Na”. (c) Cal). 
(c) Cl. (d) RbF. 

(d) Cl. @ 12. A Vaide du modéle de Lewis, déterminez la formule du 
& 4. Ecrivez la structure de Lewis de chaque atome ou ion: composé qui se forme entre les atomes suivants. 

(a) S?-. (a) Sret Se. 
(b) Mg. (b) Ba et Cl. 
(c) Mg?*. (c) NaetS. 

(d) P. (d) Alet O. 

@ 13. A Vaide du modéle de Lewis, déterminez la formule du 
Liaison métallique et modéle de la mer d‘électrons (5.4) conned quieeiormeente 

© 5. Faites un schéma représentant la liaison métallique des élé- (a) CaetN. 

ments suivants. (Tenez compte que chaque élément délocalise (b) Mg et I. 
l’ensemble de ses électrons de valence; voir la section 4.2.) ((@) (CaaS; 

(a) Mn(s). (d) Cset F. 

(b) Ba(s). (Mj 14. Expliquez la variation des énergies de réseau des oxydes de 
(c) Ag(s). métaux alcalino-terreux : 

© 6. Le sodium est beaucoup plus malléable que le fer. Expliquez. - 

® 7. Le titane est moins ductile (moins facile a étirer) que l’argent. Oxyde de metal Energie de réseau (kJ/mol) 
Expliquez. MgO =3195 

\M) 8. Classez les substances suivantes en ordre décroissant (théo- CaO —3414 
rique) de leur point de fusion. 

(a) V(s). sr0 Al 
(b) Ca(s). BaO —3029 
(c) Fe(s). 

(M) 9. Dans chacun des ensembles de métaux, quel est le solide (Mj 15. Liodure de rubidium a une énergie de réseau de —617 kJ/mol, 
possédant la température de fusion la plus élevée ? alors que celle du bromure de potassium est de —671 kJ/mol. 
(a) Ca(s) Ba(s) Sr(s). Pourquoi l’énergie de réseau du bromure de potassium est- 
(b) Na(s) Mg(s) Al(s). elle plus exothermique que I’énergie de réseau de l’iodure de 
(c) Ge(s) Al(s) Ga(s). rubidium ? 



|Mj 16. L’énergie de réseau de CsF est de —744 kJ/mol, alors que celle 

de BaO est de —3029 kJ/mol. Expliquez cette énorme diffé- 

rence de l’énergie de réseau. 

|M| 17. Classez les substances suivantes en ordre croissant de gran- 
deur d’énergie de réseau. 

KCl, SrO, RbBr, CaO 

Liaison covalente et modéle de Lewis (5.6) 

© 18. A Yaide des structures de Lewis covalentes, expliquez pour- 

quoi chaque élément (ou famille d’éléments) existe sous forme 

de molécule diatomique : 

(a) Hydrogéne. 

(b) Halogénes. 

(c) Oxygeéne. 

(d) Azote. 

‘M| 19. A Laide des structures de Lewis covalentes, expliquez pourquoi 

le composé qui se forme entre l’azote et Il’hydrogéne a la for- 

mule NH3. Montrez pourquoi NH, et NH, ne sont pas stables. 

® 20. Ecrivez la structure de Lewis de chacune de ces molécules. 

(a) PH3. 

(b) SCL. 

(c) HI. 

(d) CHy. 
*) 21. Ecrivez la structure de Lewis de chacune de ces molécules. 

(a) NF3. 

(b) HBr. 

(c) SBro. 

(d) CCl. 

® 22. Déterminez si chaque liaison entre chaque paire d’atomes est 

covalente pure, covalente peu polaire, covalente polaire ou 

ionique. 

(a) Bret Br. 

Gy) © Gil 

(Cm@cts: 

(d) Sret O. 

@ 23. Déterminez si chaque liaison entre chaque paire d’atomes 

est covalente pure, covalente peu polaire, covalente polaire ou 

ionique. 

(a) CetN. 

(b) NetS. 

Oe kenk 

(d) NetN. 

(Mj 24. Ecrivez une structure de Lewis de CO avec une fléche repré- 

sentant le moment dipolaire. Reportez-vous a la figure 5.9 pour 

estimer le pourcentage de caractére ionique de la liaison CO. 

(M) 25. Ecrivez la structure de Lewis de BrF avec une fléche représen- 

tant le moment dipolaire. Reportez-vous 4 la figure 5.9 pour 

estimer le pourcentage de caractére ionique de la liaison BrF. 

© 26. Soit les trois composés suivants : 

H H iat Te 

ae ew 
H—C=C—H H—C=C—H we 

lal dal 

Classez ces composés en ordre croissant de force de liaison 

carbone-carbone et en ordre décroissant de longueur de liai- 

son carbone-carbone. 

© 27. Lequel des deux composés a la liaison azote-azote la plus 

forte ? La liaison azote-azote la plus courte? 

H—N—N—H H—N=N—H 

lal ol 

Mj 28. 

Mj 29. 

Exercices 221 

Les réactions d’hydrogénation ajoutent de l’hydrogéne aux 

doubles liaisons dans les hydrocarbures et d’autres composés 

organiques. A l’aide des énergies de liaison moyennes, calculez 

AH, de la réaction d’hydrogénation qui suit: 

Isl Jal jst Isl 

eas [t=] 
H—C =C—H+H,(g) —> H—C—C —H 

leh dal 

Léthanol est un carburant qui servira probablement de source 

d’énergie a lV’avenir. A l’aide des énergies de liaison moyennes, 

calculez AH, de la combustion de I’éthanol. 

lst del 

ee 
sien he alle + 30,(g) —> 2C0,(g) + 3 H,O(g) 

lal 

Liaison covalente et modeéle quantique (5.7) 

® 30. 

Mj 32. 

My 33. 

My 34, 

mj 35. 

® 36. 

@ 37. 

Les configurations des électrons de valence de quelques 

atomes sont illustrées ci-dessous. Combien de liaisons chaque 

atome peut-il effectuer sans hybridation ? 

@)eBess— 
(b) P: 3s 3p°. 
(©) F: 2s? 2p°. 

Les configurations des électrons de valence de quelques 

atomes sont illustrées ci-dessous. Combien de liaisons chaque 

atome peut-il effectuer sans hybridation ? 

(a) B: 2s? 2p'. 
(b) N: 2s? 2p°. 
(c) O: 2s? yr 

Dessinez les cases quantiques permettant de représenter les 

configurations électroniques — sans hybridation — de tous les 

atomes de PH3. Encerclez les électrons participant a une liai- 

son. Faites un schéma tridimensionnel de la molécule et mon- 

trez le recouvrement des orbitales. Quel angle de liaison les 

orbitales non hybridées devraient-elles faire ? La théorie de la 

liaison de valence est-elle en accord avec l’angle mesuré expé- 

rimentalement de 93,3°? 

Dessinez les cases quantiques permettant de représenter les 

configurations électroniques — sans hybridation — de tous les 

atomes de SF). Encerclez les électrons participant a une liai- 

son. Faites un schéma tridimensionnel de la molécule et mon- 

trez le recouvrement des orbitales. Quel angle de liaison les 

orbitales non hybridées devraient-elles faire ? La théorie de la 

liaison de valence est-elle en accord avec l’angle mesuré expé- 

rimentalement de 98,2°? 

Dessinez les cases quantiques permettant de représenter la 

configuration électronique du carbone avant et apres I’hybri- 

dation sp”. 

Dessinez les cases quantiques permettant de représenter la 

configuration électronique du carbone avant et apres lhybri- 

dation sp. 

Quel schéma d’hybridation permet la formation d’au moins 

une liaison 7? 
3 9) 3 7 

SPEDE Dds 

Quel schéma d’hybridation permet a l’atome central de former 

plus de quatre liaisons ? 

sp>, sp°d, sp* 
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(Mj 38. Dessinez un schéma d’hybridation et de liaison pour chaque 

molécule. Dessinez la molécule avec le recouvrement des 

orbitales et identifiez toutes les liaisons 4 laide de la notation 

illustrée dans les exemples 5.5 et 5.6. 

(a) CCl. (b) NH. (c) OF3. (d) COs. 

Dessinez un schéma d’hybridation et de liaison pour chaque 

molécule. Dessinez la molécule avec le recouvrement des 

orbitales et identifiez toutes les liaisons a l’aide de la notation 

illustrée dans les exemples 5.5 et 5.6. 
H 

dealt 
(a) eae en (©) NF. 

Br: 

s@ie 

aro ine 
(b) :cl—C —1: (d) Np. 

“0740. Dessinez un schéma d’hybridation et de liaison pour chaque 

molécule comportant plus d’un atome interne. Indiquez 

Vhybridation autour de chaque atome interne. Dessinez la 

structure avec le recouvrement des orbitales et identifiez 

toutes les liaisons a l’aide de la notation illustrée dans les 

exemples 5.5 et 5.6. 

(a) H—N==N—H 

(eS Sa a H H 
Ful! 

lat Jal 

Problemes récapitulatifs 

Mj 43. Le cuivre est un excellent conducteur d’électricité. Expliquez. 

'M) 44. On utilise souvent des alliages 4 base d’aluminium ou de fer 

pour fabriquer les chaudrons et les poéles. Expliquez. 

\M| 45. Dessinez une structure de Lewis appropriée pour chaque 

composé. Assurez-vous de bien faire la distinction entre les 

composés ioniques et covalents. 

(a) Al,O3. 

(b) NF3. 

(c) CIF. 

(d) K,S. 

(e) Mel). 

(f) GaBr;3. 

(g) No. 

La réaction de Fe,O3(s) avec Al(s) pour former Al,0,(s) et 

Fe(s) est appelée réaction thermite et est trés exothermique. 

Quel role l’Energie de réseau joue-t-elle dans le caractére exo- 

thermique de la réaction ? 

“0/47. NaCl a une énergie de réseau de —787 kJ/mol. Considérez un 

sel hypothétique XY. X** a le méme rayon que Na* et Y*°~ a 

le méme rayon que Cl. Estimez I’énergie de réseau de XY. 

iM 46. 

0/48. On peut utiliser ’hydrogéne comme carburant en le bralant 

selon la réaction 

H,(g) + '/Ox(g) —~> H,0(g) 

A laide des énergies de liaison moyennes, calculez AH, de 

cette réaction et également celle de la combustion du méthane 

(CH,). Quel carburant fournit le plus d’énergie par mole ? Par 

gramme ? 

£) 41. Considérez la structure de alanine, un acide aminé. Indiquez 

’hybridation autour de chaque atome interne. Attention, les 

doublets libres n’ont pas été indiqués dans la structure. 

2) 42. Considérez la structure de l’acide aspartique, un acide aminé. 

Indiquez l’hybridation autour de chaque atome interne. Atten- 

tion, les doublets libres n’ont pas été indiqués dans la structure. 

‘Mj 49. Calculez AH, pour la combustion de l’octane (CgHjg), un com- 

posant de l’essence, en utilisant les énergies de liaison moyennes. 

CgHj(g) + O2(g) —> CO,(g) + H,O0(g) 

(Mj 50. Faites la liste des paires d’ions en phase gazeuse selon la 

quantité d’énergie libérée lorsqu’elles se forment a partir 

dions séparés en phase gazeuse. Commencez par la paire qui 

libere le moins d’énergie. 

Na*F- Meg?*F- NatO?~ AP" OO? = Mg-"07- 

@51. Calculez AH de la réaction H>(g) + Bro(g) —> 2 HBr(g) a 
laide des valeurs d’énergie de liaison. La valeur obtenue 
expérimentalement est toutefois beaucoup plus faible. 
Expliquez cette différence. 

‘M52. Pour chaque composé, identifiez Vhybridation de tous les 
atomes internes et faites un schéma de la molécule d’aprés la 
théorie de la liaison de valence et montrant le recouvrement 
des orbitales. 

i$ 3-4 



i 
(b) = (©) : 

F 

@>53. Les acides aminés sont des composés biologiques qui se lient 
de maniere a former les protéines, des molécules jouant 
des roles de structure, de régulation, de protection ou encore 

de production d’énergie chez les organismes vivants. La 

structure squelettique de quelques acides aminés simples est 

illustrée ci-dessous. Pour chacune d’elles, complétez la struc- 

ture de Lewis et déterminez l’hybridation autour de chaque 
atome interne. 

I 
Sear 0 

CH, 

OH 

(a) Sérine 

i ot 
H.N—C—C—oH 

ei 
NH, 

(b) Asparagine 

| | 

le 
SH 

(c) Cystéine 

Problemes défis 

58. En vous aidant des moments dipolaires de HF et de HCl (pré- 

sentés a la fin du probléme), ainsi que du pourcentage de carac- 

tére ionique de chaque liaison (figure 5.9), estimez la longueur 

de liaison de chaque molécule. Dans quelle mesure la lon- 

gueur de liaison que vous avez estimée correspond-elle a la 

longueur de liaison indiquée dans le tableau 5.2? 

Heiman = 1,08 D 

Hee = 1-82 D 
En vous aidant des énergies de liaison, estimez l’enthalpie 

standard de formation du benzéne gazeux, CgH¢(g). 

SC) +3 ibe) > GH) 

(Rappelez-vous que les énergies de liaison moyennes s’ap- 

pliquent seulement a la phase gazeuse.) Comparez la valeur 

que vous obtenez a l’aide des Energies de liaison moyennes 

avec l’enthalpie standard de formation réelle du benzene 

gazeu. soy’ 82,9 kJ/mol. Que vous apprend la difference entre 

ces deu. vaieurs au sujet de la stabilité du benzene? 

iM) 54. 

My 5s. 

iM) 56. 

iM) 57. 

> 60. 

> 61. 

Exercices 223 

La structure de la caféine, contenue dans le café et dans de 

nombreuses boissons gazeuses, est illustrée ci-dessous. Com- 

bien de liaisons pi une molécule de caféine comporte-t-elle ? 

Combien de liaisons sigma? Insérez les doublets libres dans la 

molécule. Quels types d’orbitales occupent les doublets libres ? 

O 

pe 
H3C Cc 
ne xi 

Gls 
G Cr 
ile NORE ais N N 

| 
CH, 

O 

La structure de l’acide acétylsalicylique (aspirine) est illustrée 

ci-dessous. Combien de liaisons pi l’acide acétylsalicylique 

comporte-t-il ? Combien de liaisons sigma? Quelles parties de 

la molécule sont libres d’effectuer des rotations ? Quelles par- 

ties sont rigides ? 

€ O O 
Z Z 

CHa CH: 
Seu 

Le composé C3H, posséde deux liaisons doubles. Décrivez 

ses liaisons et sa géométrie en vous servant de l’approche de 

la liaison de valence. 

H H 

H—C—C—C —_H 

Indiquez quelles orbitales se recouvrent de maniére a former 

des liaisons a dans FCN. 

:F —C ==N: 

Les solides ioniques des anions O~ et O?~ n’existent pas, alors 

que les solides ioniques de l’anion O?~ sont courants. 

Expliquez cette différence. 

Lorsque l’on mesure expérimentalement l’angle de liaison dans 

CH,, NH et HO, il tend a diminuer. Comment peut-on expli- 

quer cette tendance selon la théorie de la liaison de valence ? 
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Problemes conceptuels 

@ ©2. Parmi les énoncés concernant une réaction endothermique, 

lequel est vrai? 

(a) Des liaisons fortes sont rompues et des liaisons faibles se 
forment. 

(b) Des liaisons faibles sont rompues et des liaisons fortes se 

forment. 

(c) Les liaisons qui sont rompues et celles qui se forment sont 

approximativement de la méme force. 

Quand un pétard explose, de I’énergie est manifestement 

libérée. On dit que le composé dans le pétard est «riche en 

énergie». Qu’est-ce que cela signifie ? Expliquez la source 

d’énergie en termes de liaisons chimiques. 

Une différence fondamentale entre les composés comportant 

des liaisons ioniques et ceux comportant des liaisons cova- 

lentes est existence de molécules. Expliquez pourquoi des 

molécules existent dans les composés covalents solides, mais 

n’existent pas dans les composés ioniques solides. 

@ 6s. 

iM] 66. 

67. 

Dans le premier chapitre de ce manuel, nous avons décrit la 

méthode scientifique et nous avons insisté tout particuliére- 

ment sur les modéles scientifiques ou les théories. Dans le 

présent chapitre, nous avons examiné attentivement un 

modéle expliquant la liaison chimique (le modéle de Lewis). 

Pourquoi cette théorie est-elle efficace ? Pouvez-vous énumé- 

rer quelques limitations de la théorie ? 

Comment chacune des deux principales théories de la liaison 

(le modéle de Lewis et la théorie de la liaison de valence) 

définit-elle une liaison simple ? Une liaison double ? Une liai- 

son triple ? En quoi ces définitions sont-elles similaires ? En 

quoi sont-elles différentes ? 

Les formes les plus stables des non-métaux dans les groupes 

IV A, V Aet VIA de la premiere période sont des molécules 

comportant des liaisons multiples. A partir de la deuxiéme 

période, les formes les plus stables des non-métaux de ces 

groupes sont des molécules sans liaisons multiples. Proposez 

une explication basée sur la théorie de la liaison de valence a 

propos de cette observation. 



CHAPITRE 

Molecules et forces 

intermoléculaires 

Aucune théorie ne résout 

toutes les énigmes 

auxquelles elle fait face 

a un moment donne ; 

et pareillement, souvent 

les solutions déja trouvées 

ne sont pas parfaites. 

Thomas Kuhn 

(1922-1996) 

Les similitudes entre la forme du sucre et celle de l’‘aspartame conférent a ces deux molécules 

la capacité de faire naitre une sensation de gout sucré. 

6.1 Agents édulcorants: le godt trompeé 6.4 Forme des molécules et polarité 251 

parlaforme moléculaire 226 6 SucRolanternionas 

6.2 Structures de Lewis-Pauling 227 intermoléculaires 254 

6.3 Théorie RPEV: déterminer 

la géométrie des molécules 238 
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> FIGURE 6.1 Forces intermolé- 
culaires et intramoléculaires Les 

liaisons covalentes entre les atomes 

d'une molécule sont beaucoup plus fortes 

que les interactions entre les molécules. 

Pour faire bouillir une substance moléculaire, 

il suffit de vaincre des forces intermolé- 

culaires relativement faibles, de sorte que 

les composés moléculaires ont générale- 

ment des points d’ébullition peu élevés. 

u chapitre 5, nous avons étudié un modéle simple de liaison chimique appelé modele 

de Lewis. Selon cette théorie, les unités fondamentales des composés liés par covalence 

(partage d‘électrons) sont des molécules individuelles. Toutefois, la liaison covalente 

elle-méme ne peut rendre compte des propriétés des substances covalentes. Nous verrons 

dans le présent chapitre que les molécules peuvent interagir les unes avec les autres de 

différentes facons selon leur structure et leur polarité. Ces interactions entre les molécules 

(forces intermoléculaires) sont généralement beaucoup plus faibles que les liaisons cova- 

lentes au sein d'une molécule (forces intramoléculaires), comme le montre la figure 6.1. 

Lorsqu’un composé moléculaire fond ou bout, les molécules elles-mémes demeurent intactes, 

seules les interactions relativement faibles entre les molécules doivent étre vaincues. Par 

conséquent, les composés moléculaires tendent a avoir des points de fusion et d’ébullition 

plus faibles que ceux des composés métalliques et ioniques dont les proprietés dépendent 

directement de leurs liaisons. 

Composé moléculaire 

Liaisons covalentes 

fortes dans les molécules 

Liaisons intermoléculaires 

plus faibles entre les molécules | 

(HI Agents édulcorants: le godt trompé 
par la forme moléculaire 

Les édulcorants artificiels, comme l’aspartame (Nutrasweet), ont un gotit sucré, mais 

renferment peu ou pas de calories. Pourquoi? Parce que le gotit et la valeur calorique 

sont des propriétés indépendantes des aliments. La valeur calorique d’un élément dépend 

de la quantité d’énergie libérée lorsque l’aliment est métabolisé (lorsque des liaisons cova- 

lentes a l’intérieur des molécules sont brisées et reformées). Par exemple, le saccharose 

(sucre de table) est métabolisé par oxydation en dioxyde de carbone et en eau: 

C,H>,0;, ae 2 0, — 12 CO, ae (I H,O AHRn = —5644 kJ 

Quand votre organisme métabolise une mole de saccharose, il obtient 5644 kJ d’énergie. 
Certains édulcorants artificiels comme la saccharine ne sont pas métabolisés du tout: ils 
ne font que transiter dans lorganisme sans subir de modifications ; ils n’ont donc aucune 
valeur calorique. D’autres édulcorants artificiels, comme l’aspartame, sont métabolisés, 
mais leur contenu calorique est plus faible (pour un niveau de douceur donné) que celui 
du saccharose. 

Le gout dun aliment, au contraire, n’est pas relié & son métabolisme. I] dépend de la 
fagon dont les molécules s’associent les unes aux autres. La sensation de goiit prend son 
origine sur la langue, ot des cellules spécialisées appelées cellules gustatives agissent 
comme des détecteurs moléculaires doués d’une sensibilité sélective. Ces cellules peuvent 



détecter la présence de molécules de sucre parmi des milliers de différents types de molé- 

cules contenues dans une bouchée d’aliments. La forme de la-molécule de sucre et sa 

polarité (la distribution des charges a la surface) constituent les principaux facteurs de 
cette discrimination. 

La surface @une cellule gustative porte des molécules de protéines spécialisées appe- 

lées récepteurs de gott. Un agent de sapidité particulier — une molécule que !’on peut goiter 

— s’ajuste parfaitement (un peu a l'image d’une clé et d’une serrure) dans une cavité spéciale, 

ou site actif, de la protéine réceptrice de gotit de la cellule gustative. Une molécule de sucre 

s’ajuste dans le site actif de la protéine réceptrice du sucre appelée T1r3. Lorsque la molé- 

cule de sucre (la clé) entre dans le site actif (la serrure), les différentes sous-unités de la 

protéine Tlr3 se séparent. Cette modification provoque l’ouverture de canaux ioniques dans 

la membrane cellulaire, ce qui génére un influx nerveux (voir la section 4.1); celui-ci se rend 

jusqu’au cerveau, qui interpréte ce signal comme un goiit sucré. 

Les édulcorants artificiels ont un gotit sucré parce qu’ils s’ajustent dans le site actif 

du récepteur qui se lie normalement au saccharose. En fait, l’aspartame et la saccharine 

se lient au site actif dans la protéine Tlr3 plus fortement que ne le fait le sucre! C’est 

pourquoi les édulcorants artificiels donnent un goft plus «sucré que le sucre». 

Laspartame, par exemple, est 200 fois plus sucré que le sucre puisqu’il faut 200 fois plus 

de sucre que d’aspartame pour déclencher le méme niveau de transmission d’influx ner- 

veux a partir des cellules gustatives. 

En plus d’étre importante pour le gott, l’union selon le modéle clé-serrure entre le 

site actif d’une protéine et une molécule donnée intervient également dans de nombreuses 

autres fonctions biologiques. La réponse immunitaire, l’odorat, les réactions enzyma- 

tiques et le mode d’action de nombreux médicaments dépendent tous des interactions 

associées a la forme entre des molécules et des protéines. En fait, notre compréhension de 

la forme des molécules et des interactions intermoléculaires est 4 l’origine de la révolution 

survenue en biologie au cours des 50 derniéres années. 

Dans ce chapitre, nous examinerons les moyens de prédire et d’expliquer les formes 

des molécules. Les molécules que nous étudions sont beaucoup plus petites que les molé- 

cules de la protéine Tlr3 que nous venons d’évoquer, mais les mémes principes s’ap- 

pliquent. Le modeéle simple que nous élaborerons pour expliquer la géométrie moléculaire 

porte le nom de théorie de la répulsion des paires délectrons de valence (RPEV), et elle 

est utilisée conjointement avec les structures prédites par les théories de Lewis et de 

Pauling. L’analyse de la polarité globale des molécules nous permettra ensuite de déter- 

miner quelles sont les forces intermoléculaires qui permettent de prédire les propriétés 

des substances covalentes. 

[3] Structures de Lewis-Pauling 
Le modéle de Lewis (section 5.3) nous a permis de prédire la structure de molécules 

simples, mais nous avons également réalisé qu’il devenait rapidement difficile de déter- 

miner la structure de molécules plus complexes, comme H,SQOy,, en nous basant seule- 

ment a partir des électrons de valence. Linus C. Pauling, un chimiste étatsunien, s’est 

intéressé aux travaux de Gilbert N. Lewis et a enrichi son modeéle en s’inspirant de ses 

propres recherches sur les propriétés physiques et chimiques des substances. Pour déter- 

miner la structure de Lewis-Pauling des molécules, il faut d’abord aborder le concept de 

charge formelle. 

Charge formelle 
La charge formelle est une charge fictive assignée a chaque atome dans une structure de 

Lewis-Pauling qui nous aide a différencier différentes structures concurrentes. La charge 

formelle d’un atome dans une structure de Lewis est la charge qu’il aurait si les atomes 

liés se partageaient également tous les électrons liants. Autrement dit, la charge formelle 

est la charge calculée pour un atome si on ignore completement les effets de l’électroné- 

gativité. Par exemple, HF a un moment dipolaire, car le fluor est plus électronégatif que 

’hydrogéne (l’atome d’hydrogene a une charge réelle légerement positive et l’atome de 
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' ' beta 
fluor a une charge réelle légérement négative). Cependant, les charges formelles de Vhy- 

- , . . * “Cee 7 a, 

drogéne et du fluor dans HF (les charges calculées si on ignore leur difference d’électro- 

négativité) sont toutes les deux nulles: 

Heb goun tia ie 

Charge formelle = 0 Charge formelle = 0 

Dans une structure de Lewis-Pauling, la charge formelle d’un atome est la différence 

entre le nombre d’électrons de valence de l’atome et le nombre d’électrons qu'il « pos- 

sede» dans cette structure. Un atome dans une structure de Lewis-Pauling « possede » 

tous les électrons des doublets libres et la moitié des électrons des doublets liants : 

Charge formelle = nombre d’électrons de valence 

— (nombre d’électrons des doublets libres 

+ % nombre d’électrons liants) 

La charge formelle de ’hydrogéne dans HF se calcule donc de la fagon suivante : 

H—F: 

Charge formelle = 1 [0 + : (2) =0 
L———__ 

ip \ 
Nombre d’électrons § Nombre d’électrons que H « posséde » 

de valencedeH dans la structure de Lewis 

De méme, la charge formelle du fluor dans HF est 

H—F: 

Charge formelle = 7 - [6 i 5 (2) =0 

fe \ 
Nombre d’électrons Nombre d’électrons que F « possede » 

devalencedeF dans la structure de Lewis 

Le concept de charge formelle est utile parce qu’il peut nous aider.a distinguer les 

différentes structures en concurrence. En général, les regles suivantes s’appliquent : 

1. Lasomme de toutes les charges formelles dans une molécule neutre doit étre de zéro. 

2. Lasomme de toutes les charges formelles dans un ion doit étre égale a la charge de l’ion. 

3. Des charges formelles petites (ou nulles) sur des atomes individuels sont préférables 

a des grandes. 

4. Lorsqu’on doit faire appel a une charge formelle, on attribue une charge formelle 

négative a l’atome le plus électronégatif. 

Utilisons la charge formelle pour choisir entre les structures squelettiques en concurrence 

du cyanure d’hydrogéne illustré ci-dessous. Remarquez que les deux structures squelet- 
tiques satisfont également a la régle de l’octet (section 5.3). La charge formelle de chaque 
atome dans la structure est calculée sous celle-ci. 

Structure A Structure B 

ACN NC 

nombre d’e de valence 1 4 5 1 5 4 

— nombre d’e de doublets libres =10 AV =V 0 a0 2 

— ¥(nombre d’e liants) —A(2) —(8) —%l6) —¥l2) —(8)  —Vl6) 

Charge formelle 0 0 0 0 +1 =i 
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Comme lexigent les régles, la somme des charges formelles de chacune de ces structures HCN et HNC existent tous les deux, 

est nulle (Comme ce doit étre pour les molécules neutres). Cependant, la structure B porte mais, comme le prévoit la charge 

des charges formelles sur les deux atomes N et C, contrairement a la structure A dont aucun formelle, HCN est plus stable que HNC. 
des atomes ne porte de charge formelle. De plus, dans la structure B, la charge formelle 

négative n’est pas située sur l’élément le plus électronégatif (l’azote est plus électronégatif 

que le carbone). Par conséquent, la structure A est la structure la plus probable. Etant donné 

que les atomes au centre d’une molécule tendent a s’entourer de plus d’électrons fiants et de 

moins d’électrons de doublets libres, ils auront également tendance a porter des charges 

formelles positives. Par conséquent, les structures squelettiques les plus probables \ 

contiennent habituellement l’atome le moins électronégatif en position centrale, comme ‘“O~* bn = 
nous le verrons a !’étape | de notre méthode pour écrire les structures de Lewis-Pauling. pow ner @ gba Z ay) : 

Attribution des charges formelles 

Attribuez les charges formelles 4 chaque atome dans les différentes formes de l’ion cyanate (OCN ). 

Quelle forme est susceptible d’étre la plus stable ? 

A B C 

[:O—C=N:] [:O=C=N:])  [:0=C—N:] 

SOLUTION 

Calculez la charge formelle 

de chaque atome en trouvant 
-O—C=N:]~ 0=C—= Ne :0=C—N:]~ 

le nombre d’électrons de [ % ] [ ] L i | 

valence et en soustrayant nombre d’e de valence 6 4 5 6 4 5 6 4 5 

le nombre d’électrons de : —nombred’e de doublets libres —6 —0 —2 -4 -Q0 -4 —2 -0 -6 

ee emote | = nombre die liants) =i jae 7 at a ee age at 
Conve ee.ol.(00('  ———_—_—_—_<_<<—<_—_——__ 

Charge formelle —1 0 0 0 0 -1 +1 ° O -2 

La somme de toutes les charges formelles de chaque structure est de —1, comme cela doit étre pour 

un ion |—. Les structures A et B ont les plus faibles charges formelles et sont donc plus probables que 

la structure C. La structure A est plus probable que B parce qu’elle porte une charge formelle négative 

sur l’atome le plus électronégatif. La structure A devrait donc étre la plus stable des trois. 

EXERCICE PRATIQUE 6.1 

Attribuez des charges formelles 4 chaque atome dans les différentes formes de N50. 

Quelle forme de la molécule est susceptible ats plus stable ? 

B Nee A feemmfbet in 
P= a we NN Oo Ne NSO oN Neel): 

PS sisien® Sete tine va 
EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 6.1 >» I! \ 

Assignez des charges formelles a chacun des atomes de Vion nitrate (NO3_). 

Ecriture de la structure de Lewis-Pauling 
de composés moléculaires 
Examinons maintenant la séquence a suivre pour écrire les structures de Lewis-Pauling 

de combinaisons données d’atomes. Pour déterminer la fagon dont les atomes sont liés les 

uns aux autres dans une molécule, suivez ces étapes : 

1. Ecrivez la structure squelettique de la molécule. Les atomes d’une molécule 

doivent se trouver dans la position appropriée. Par exemple, on ne pourrait pas écrire 

une structure de Lewis-Pauling de l’eau en plagant les atomes d’hydrogéne l’un a 
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\l existe quelques exceptions a cette 

régle, comme le diborane (B He), qui 
comporte des atomes d‘hydrogéne qui 

font le pont entre les deux atomes de 

bore, mais elles sont rares et le modéle 

de Lewis-Pauling ne peut les prendre 

en compte. 

Souvent, les formules chimiques sont 

écrites de fagon a fournir des indices 

sur la facon dont les atomes sont liés. 
Par exemple, CH30H indique que 

trois atomes d’hydrogéne et l’atome 

d’oxygeéne sont attachés a l’atome de 

carbone et que le quatriéme atome 

d‘hydrogéne est lié a l’atome d’oxygéne 

Parfois, la distribution de tous les 

électrons fait en sorte que l’atome 

central porte plus de 8 électrons. 

Cela s’appelle un octet étendu; nous 

abordons ce sujet un peu plus loin. 

METHODE POUR... 

Ecrire la structure 
de Lewis-Pauling 

= 

Une 

CHAPITRE6 Molécules et forces intermoléculaires 

cété de l’autre et l’'atome d’oxygéne a l’extrémité (H H O). Dans la réalité, ’oxygene 

est l’atome central et les atomes d’hydrogéne sont terminaux (aux extrémités). La 

structure squelettique correcte est donc H O H. La seule fagon de déterminer la struc- 

ture squelettique d’une molécule avec une certitude absolue consiste @ examiner sa 

structure expérimentalement. Cependant, on peut écrire des structures squelettiques 

probables en se rappelant les principes suivants : 

¢ Premierement, les atomes d’hydrogene sont toujours terminaux. Lhydrogéne nest 

généralement pas un atome central parce que les atomes centraux doivent former 

au moins deux liaisons. Or, l’hydrogéne ne peut en établir qu’une seule puisqu’il ne 

peut partager qu’un seul électron de valence et qu’il n’exige qu'un doublet. 

¢ Deuxiémement, placez les éléments les plus électronégatifs en position terminale 

et les moins électronégatifs (autres que I’hydrogeéne) en position centrale. 

° Troisitmement, s’i/ existe plusieurs atomes d’un méme élément, tentez de les répar- 

tir de la facon la plus uniforme possible dans la molécule. Par exemple, dans lion 

carbonate CO,” , le carbone est situé au centre et entouré des trois atomes d’oxy- 

gene. Il existe certaines exceptions a cette régle, mais nous n’en traiterons pas ici. 

Comptez le nombre total d’électrons de la structure de Lewis-Pauling en addi- 

tionnant les électrons de valence de chaque atome dans la molécule. Rappelez- 

vous que le nombre d’électrons de valence d’un élément des groupes principaux 

correspond au numéro de son groupe dans le tableau périodique. Si vous écrivez une 

structure de Lewis d’un ion polyatomique, vous devez prendre en considération la 

charge de Vion dans le calcul du nombre total d’électrons. Ajoutez un électron pour 

chaque charge négative et soustrayez un électron pour chaque charge positive. Ne 

vous préoccupez pas de savoir de quel atome provient un électron (seul le nombre 

total est important). 

Répartissez les électrons parmi les atomes, en attribuant des octets (ou des dou- 

blets dans le cas de ’hydrogeéne) au plus grand nombre d’atomes possible. 

Commencez par placer deux électrons entre deux atomes. Ces électrons représentent 

le nombre minimum d’électrons liants. Puis répartissez les électrons restants comme 

doublets libres aux atomes terminaux (sauf l’hydrogéne, bien sir), un a la fois, en 

formant des octets. Attribuez finalement tous les électrons qui restent a l’atome 

central. 

Si ’atome central n’a pas son octet, formez des liaisons doubles ou triples au - 

besoin pour qu’il obtienne son octet. Pour ce faire, déplacez des doublets d’élec- 

trons libres des atomes terminaux pour former des doublets liants avec l’atome 

central. 

Calculez la charge formelle de chacun des atomes de votre structure et vérifiez 

que la somme de ces charges correspond a la charge réelle de la molécule. Si la 

somme des charges formelles ne correspond pas a la charge globale réelle de la molé- 

cule, vérifiez le nombre d’électrons distribués. Si la structure porte des charges for- 

melles élevées ou si l’atome central porte une charge formelle positive, essayez de 

modifier la structure. 

version abrégée de cette méthode est illustrée ci-dessous dans la colonne de gauche. 
Les exemples 6.2 et 6.3 sont une démonstration de la méthode. 

EXEMPLE 6.3 

Ecrire la structure 

de Lewis-Pauling 

Ecrire la structure 

de Lewis-Pauling 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling Ecrivez la structure de Lewis-Pauling 
de CO). de NH. 
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1. Ecrivezla structure squelettique 

de la molécule. 

SOLUTION 

Comme le carbone est l’atome le moins 

électronégatif, placez-le dans la position 

centrale. 

OC@ 

SOLUTION 

Etant donné que l’hydrogéne est toujours 

terminal, placez l’azote en position 

centrale. 

HNH 

H 

2. Comptez le nombre total d’électrons 

de la structure de Lewis-Pauling en 

additionnant les electrons de valence 

de chaque atome de la molécule. 

Nombre total d’électrons pour la 

structure de Lewis-Pauling = 

Nombre d’e— Nombre d’e_ 

de valence 4; 2) de valence 

ato © de O 

= 4+ 2(6) = 16 

3. Distribuez les électrons parmi les atomes, 

en attribuant des octets (ou doublets dans 

le cas de I’hydrogéne) au plus grand 

nombre d’atomes possible. Commencez 

par les électrons liants, puis continuez 

avec les doublets libres sur les atomes 

terminaux et enfin avec les doublets 

libres sur l'atome central. 

Placez les électrons liants en premier. 

O30 

(4 des 16 électrons utilisés) 

C’est ensuite le tour des doublets libres 

sur les atomes terminaux. 

OC =O) 

(16 des 16 électrons utilisés) 

Nombre total d’électrons pour la 

structure de Lewis-Pauling = 

Nombre d’e~ Nombre d’e | 

de valence + 3iade valence 

de N de H 

=5+ 3d) =8 

Placez les électrons liants en premier. 

a a 

H 

(6 des 8 électrons utilisés) 

C’est ensuite le tour des doublets libres 

sur les atomes terminaux, mais aucun 

nest nécessaire sur ’hydrogéne. 

I=IN 

| 
H 

(8 des 8 électrons utilisés) 

4. S'‘il manque un octet a un atome, formez 

des liaisons doubles ou triples, selon 

les besoins, pour qu’ils obtiennent 

des octets. 

I] manque un octet au carbone dans 

ce cas. Déplacez un doublet libre 

des atomes d’oxygéne vers les régions 

de liaison pour former des liaisons 

doubles. 

O06 
Ici, on ne crée pas de liaison triple 

avec l’oxygeéne, car cela entrainerait 

des charges formelles (voir l’étape 5) 

sur la structure. 

Etant donné que tous les atomes ont 

des octets (ou doublets dans le cas 

de hydrogéne), la structure de Lewis- 

Pauling de NH; est complete, comme 

on le voit plus haut. 

5. Calculez les charges formelles pour 

chacun des atomes de la structure 

et adaptez-la, si nécessaire. 

C 0 N H 

nombre d’e~ 4 6 nombre d’e~ 5 1 

de valence de valence 

nombre d’e~ —() —4 nombre d’e~ =) =()) 

de doublets libres de doublets libres 

— ¥4(nombre —4 —2 — ¥4(nombre =o — 
—d’e liants) —d’e liants) 

Charge formelle 0 0 Charge formelle 0 0 

Dans la structure proposée, les charges 

formelles sont nulles, ce qui est idéal. 

Si on avait plutdét privilégié la structure 

suivante : 

Ore 0 

nous aurions obtenu une forme moins 

stable de la molécule. 

Dans la structure proposée, les charges 

formelles sont nulles, ce qui est idéal. 
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C 0, 0, 

nombre d’e 4 6 6 

de valence 

— nombre d’e~ 0 6 2 

de doublets libres 

—2(nombre 4 1 3 
d’e liants) 

Charge formelle 0 —1 +1 

EXERCICE PRATIQUE 6.2 EXERCICE PRATIQUE 6.3 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling Ecrivez la structure de Lewis-Pauling 

de H,CO;. Tenez compte que dans un 

oxacide (acide contenant de l’oxygéne), 

les hydrogénes acides sont portés par 

les atomes d’oxygene. 

On écrit les structures de Lewis des ions polyatomiques en suivant la méme méthode, 

mais en portant une attention particuliére a la charge de lion quand on compte le nombre 

d’électrons. On ajoute un électron pour chaque charge négative et on soustrait un électron 

pour chaque charge positive. On écrit la structure de Lewis-Pauling d’un ion polyato- 

mique habituellement a l’intérieur de crochets en notant la charge de Pion dans le coin 

supérieur droit, a l’extérieur des crochets. 

Ecriture de la structure de Lewis-Pauling des ions polyatomiques 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de l’ion NH,". 

SOLUTION 

1. Commencez par écrire la structure H 

squelettique. Etant donné que l’hydro- HANG Hi 

géne est toujours terminal, placez H 

l'atome d’azote dans la position centrale. 

2. Comptez le nombre total d’électrons Nombre total délectrons pour la structure de Lewis-Pauling 
de la structure de Lewis-Pauling en = (nombre de~ de valence de N) + 4(nombre de- de valence de H) - 1 
additionnant le nombre d’électrons = 5 41) } 

de valence de chaque atome et =8 2 : 

en soustrayant | électron pour pened Eee 
la charge +1. de l'ion. 

3. et 4. Placez deux électrons liants H 

entre chacun des deux atomes. | 
eo 1 al 5 | 

H 

(8 des 8 électrons utilisés) 

5. Vérifiez les charges formelles. Ici, la 

somme des charges formelles (+1) est N i 

égale a la charge globale de la molécule | nombre d’e” de valence 9 | 

(NH,"). Latome central posséde une — nombre d’e de doublets libres —O =0 

charge formelle positive, mais il n’y a — (nombre d’e liants) = —| 
pas d’autres structures possibles. Charge formelle 44 0 
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Enfin, écrivez la structure de Lewis-Pauling H tn 

entre crochets avec la charge de l’ion dans lw 

le coin supérieur droit. Indiquez la charge Feet 

formelle portée par l’atome entre | 

parenthéses. H 

EXERCICE PRATIQUE 6.4 

Ecrivez la structure de Lewis de l’ion hypochlorite, ClO. 

Dans le modeéle de Lewis-Pauling, la régle de l’octet présente quelques exceptions 

qui exigent certains ajustements. Ce sont: 1) les octets étendus, des molécules avec 

plus de huit électrons autour d’un atome; 2) les espéces a nombre impair d’électrons 

(molécules ou ions); 3) les octets incomplets, des molécules ou ions comportant 

moins de huit électrons autour d’un atome. Examinons chacune de ces exceptions 

individuellement. 

Octets étendus ~«. palir &! we 4 
Les éléments a partir de la troisiéme rangée du tableau périodique présentent souvent des 

octets étendus comportant jusqu’a 12 (et a l’occasion 14) électrons. En effet, la présence 

d’orbitales d non remplies dans les niveaux de valence supérieurs a 2 (voir le chapitre 3) 

permet d’y placer plus de 8 électrons. Considérons les structures de Lewis-Pauling du 

pentafluorure d’arsenic et de ’hexafluorure de soufre: 

i ES 
ASE Chea Peas 

aan 1a a oe ge 

Dans AsFs, l’arsenic a un octet étendu de 10 électrons, et dans SF¢, le soufre a un octet 

étendu de 12 électrons. Ces deux composés existent et sont stables. Des octets étendus de 

10 et de 12 électrons sont courants parmi les éléments de la troisiéme période et des 

périodes suivantes parce que les orbitales d de ces éléments sont énergétiquement acces- 

sibles (leur énergie n’est pas beaucoup plus élevée que celle des orbitales occupées par les 

électrons de valence) et elles peuvent accommoder les €lectrons supplémentaires. Les 

octets étendus n’existent jamais chez les éléments de la deuxi¢me période, car la couche 

de valence ne posséde pas d’orbitales d. 

Dans certaines structures de Lewis-Pauling, il faut décider sil est nécessaire de 

recourir ou non a un octet étendu pour abaisser la charge formelle. Considérons la struc- 

ture de Lewis de H,SO,: 

Remarquez que la charge formelle de deux des atomes d’oxygene est de —1 et que celle 

du soufre est de +2. Bien que cette quantité de charge formelle soit acceptable, notam- 

ment parce que la charge formelle négative est portée par l’atome le plus électronégatif, 1] 

est possible de I’éliminer en déplagant des paires d’électrons libres afin de former des 

liaisons doubles entre les oxygénes portant des charges formelles négatives (donc ayant 

un «surplus» d’électrons) et le soufre: 

=" 
H a “©: Nn ‘oe 
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Laquelle de ces deux structures de H»SO, est la plus probable * ? Encore une fois, la réponse 

nest pas simple. Des expériences démontrent que les longueurs de liaison soufre-oxygene 

dans les deux liaisons soufre-oxygéne sans les atomes d’hydrogéne sont plus courtes que 

prévu, ce qui indique que la structure de Lewis-Pauling avec les doubles liaisons joue un role 

important dans les liaisons de H,SO4. En général, on peut recourir aux octets étendus chez 

les éléments de la troisitme rangée (ou des suivantes) pour abaisser la charge formelle. 

Cependant, on ne peut jamais le faire pour les éléments de la deuxieme rangée. Ces éléments 

n’ont pas d’orbitales d énergétiquement accessibles et ne présentent jamais d’octets étendus. 

| EXEMPLE 65 | Ecriture de la structure de Lewis-Pauling des composés ayant des octets étendus 

SOLUTION 

1. Commencez par écrire la structure squelettique. 

Etant donné que le xénon est l’atome le moins 

électronégatif, placez-le en position centrale. 
a 

2. Comptez le nombre total d’électrons de la 

structure de Lewis-Pauling en additionnant le 

nombre d’électrons de valence de chaque atome. 

d’atomes. 

Distribuez les électrons pour donner des octets 

au plus grand nombre d’atomes possible, en 

commengant par les atomes terminaux et 

en finissant par l’atome central. 

Disposez les électrons additionnels (au-dela 

d’un octet) autour de l’atome central, 

lui donnant un octet étendu (10 électrons). 

Vérifiez les charges formelles. 

EXERCICE PRATIQUE 6.5 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de XeF4. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 6.5 

les H acides sont portés par les O. 
w—— 

Le xénon est un gaz rare volumineux dont les électrons de valence, retenus moins efficacement 

par le noyau (section 4.5), peuvent réagir chimiquement avec des atomes trés électronégatifs 

pour former certaines molécules. Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de XeF). 

Se ee 

3. Placez deux électrons liants entre chaque paire | F—Xe—F 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de HCIO,. Si nécessaire, formez un octet étendu sur 

les atomes appropriés pour abaisser la charge formelle. Rappelez-vous que dans les oxacides, 

F Xe F 

Nombre total d’électrons de la structure de Lewis-Pauling 

= (nombre d’e de valence de Xe) + 2(nombre d’e_ de valence de F) 

= 8 + 2(7) 

= 22 

(4 des 22 électrons utilisés) 

xe — Ps 

(20 des 22 électrons utilisés) 

Sun Parone lus QOnr bees wr 
CRAY 

1S Cae 

(22 des 22 électrons utilisés) 8 

Xe F 

nombre d’e devalence 8 7 

—nombred’e dedoublets libres —6 —6 

— ¥2(nombre d’e_ liants) =7) =| 

Charge formelle 0 “Os 

suameccnt A Siaieinreueiecain we POCO OC ORO TIC AG OAC OC CIO oe ain inipiataiseaiateiere SSO OC STII GETS 

: ) ; hers 7 c 

ey een ee Sue = 
\ oe : 36 

(a) H,CO. 

ae; Lien conceptuel 6.1 Octets étendus 

Quelle molécule pourrait présenter un octet étendu? Donnez 
Lewis-Pauling. 

sa structure de 

(b) H3PQx,. (c) HNO). 



Especes a nombre impair d’électrons 
Les molécules et les ions portant un nombre impair d’électrons dans leurs structures de 
Lewis-Pauling sont qualifiés de radicaux libres (ou simplement radicaux). Par exemple, 
le monoxyde d’azote, un polluant présent dans les gaz d’échappement des automobiles, a 

11 électrons. Si on essaie d’écrire une structure de Lewis-Pauling du monoxyde d’azote, 

on ne peut pas atteindre des octets pour les deux atomes: 

‘N=O: 

Latome d’azote n’a pas d’octet, de sorte que cette structure de Lewis-Pauling ne satisfait 

pas a la régle de l’octet. Pourtant, le monoxyde d’azote existe, notamment dans l’air pollué. 

Pourquoi? Comme dans toute théorie simple, le modéle de Lewis-Pauling n’est pas assez 

sophistiqué pour prendre en compte toutes les situations. I] est impossible d’écrire de 

bonnes structures de Lewis-Pauling pour les radicaux libres, méme si certaines de ces 

molécules existent dans la nature. Toutefois, le fait qu’il existe relativement peu de molé- 

cules de ce genre (qui en général tendent 4 étre quelque peu instables et réactives) 

témoigne sans doute de l’importance du modeéle de Lewis-Pauling. 

Lien conceptuel 6.2 Espéces a nombre impair d’électrons 

Selon vous, quelle molécule est un radical libre ? 

(a) CO. (b) CO,. (c) N,O. (d) NO. 

ger eral MS 
Octets incomplets 
Une autre exception notable a la regle de l’octet concerne les éléments qui tendent a for- 

mer des octets incomplets. Parmi ces éléments, le bore est le plus important; il forme des 

composés ayant seulement six électrons autour de B, plutdt que huit. Par exemple, B dans 

BF; et BH; n’a pas d’octet: 

H ‘i 

ole ee A oe ee 

Vous pourriez vous demander pourquoi on ne forme tout simplement pas des liaisons 

doubles pour augmenter le nombre d’électrons autour de B. Pour BH, évidemment, c’est 

impossible, parce qu’il n’y a pas d’électrons supplémentaires a déplacer dans la région de 

liaison. Pour BF3, cependant, on pourrait tenter d’attribuer un octet a B en déplagant un 

doublet libre d’un atome F vers la région de liaison avec B: 

FE: 

| 
=p 

Cette structure de Lewis-Pauling comporte des octets pour tous les atomes, incluant le 

bore. Cependant, quand on attribue des charges formelles a cette structure, on obtient une 

charge formelle négative sur B et une charge formelle positive sur F: 

+ (+1) 

:F—B—F: Lee: 

La charge formelle positive sur le fluor (I’élement le plus électronégatif dans le tableau 

périodique) rend cette structure improbable. Cela suscite quelques questions. Doit-on 
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Ngo 
op 

Uélectron non apparié dans le monoxyde 

d’azote est placé sur l’azote plutot 
que sur l’oxygéne afin de minimiser 

les charges formelles. 

Les composés du béryllium, comme 

BeH,, possédent aussi des octets 

incomplets. 
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Lorsque l‘azote se lie au bore, l’atome 

d’azote fournit les deux électrons. 

Ce type de liaison est appelé une /iaison 

covalente de coordinence. 

compléter octet sur B au prix de donner au fluor une charge formelle positive ? Ou 

laisse-t-on B sans octet afin d’éviter la charge formelle positive sur le fluor? Les reponses 

d ce genre de questions ne sont pas toujours claires parce qu ‘on repousse les limites du 

modéle de Lewis-Pauling. Dans le cas du bore, on accepte généralement l’octet incomplet 

comme meilleure structure de Lewis-Pauling. 

BF; peut compléter son octet d’une autre fagon (par V'intermédiaire d’une réaction 

chimique). Le modéle de Lewis-Pauling prédit que BF; peut réagir de fagon a compléter 

son octet, et c’est ce qu’il fait. BF; réagit avec NH; de la fagon suivante : 

‘Eo H 

VG ae een eta 
- :F—B—N—H 

| rove | ee | | 

:F: H :P: H 

Le produit a des octets complets (ou doublets pour H) pour tous les atomes dans la 

structure. 

Resonance 

Pour écrire la structure de Lewis-Pauling la plus représentative d’un grand nombre de 

composés, il nous faut introduire un concept additionnel. Ce concept est celui de la réso- 

nance, utilisée quand deux ou plusieurs structures valides peuvent étre écrites pour le 

méme composé. 

En écrivant des structures de Lewis-Pauling, on peut trouver que, pour certaines 

molécules, il est possible d’écrire plus d’une structure valide. Par exemple, considérons 

l’écriture de la structure de Lewis-Pauling de O3. Les deux diagrammes suivants sont 

également corrects avec des liaisons doubles qui changent de cété: 

(+) (©) (-) (+) 

HOU iO :O— O=0: 

Dans de tels cas (lorsqu’une méme molécule peut étre symbolisée par deux ou plusieurs 

structures de Lewis-Pauling), on observe parfois que la molécule existe naturellement 

sous forme d’une moyenne des deux structures de Lewis-Pauling. Selon chacune des deux 

structures de O3, cette molécule devrait comporter deux sortes de liaisons différentes (une 

liaison double et une simple). Cependant, quand on examine expérimentalement la struc- 

ture de O3, on remarque que les deux liaisons sont de force et de longueur équivalentes et 

intermédiaires entre une liaison double et une liaison simple. On explique cela dans le 

modéle de Lewis-Pauling en représentant la molécule par les deux structures, appelées 

structures de résonance, séparées par une fléche a deux pointes: 

; (+) (-) (©) ©) 

(O=—- 0-0; <— O40) 

La structure réelle de la molécule est intermédiaire entre les deux structures de résonance 

et elle est appelée hybride de résonance: 

Le terme hybride est emprunté au monde vivant et sert 4 caractériser le descendant issu 
de deux animaux ou de deux plantes de variétés ou de races différentes. Par exemple, si 
on croise un labrador avec un berger allemand, on obtient un hybride qui est intermé- 
diaire entre les deux races (figure 6.2(a)). De méme, la structure d’un hybride de réso- 
nance est intermédiaire entre deux structures de résonance (figure 6.2(b)). Cependant, la 
seule structure qui existe vraiment est la structure hybride — les structures de résonance 
individuelles n’existent pas et ne sont simplement qu’une facon pratique de décrire la 
véritable structure. 
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O=0—0: 6—6=0 

~ = 

O=O=O 

Hybride Structure d'un hybride de résonance 

(a) (b) 

A FIGURE 6.2 Hybride (a) Tout comme le descendant de deux races différentes de chiens est un hybride 

intermédiaire entre ces deux races, (b) la structure d’un hybride de résonance est un intermédiaire entre 

les structures de résonance contribuantes. 

Bead Ecriture des structures de resonance 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de ’ion NO; . Donnez les structures de résonance. 

SOLUTION 

E Palit tee 
1. Commencez par écrire la structure O 

squelettique. Etant donné que I’azote est ONO 

Vatome le moins électronégatif, placez-le 

L dans la position centrale. 

2. Comptez le nombre total d’électrons Nombre total délectrons pour la structure de Lewis- Pauling 
de la structure de Lewis-Pauling en = (nombre de~ de valence de N) + 3(nombre de de valence de O) + 1 

additionnant le nombre d’électrons de =5+ 3(6) +1 
valence de chaque atome et en ajoutant = 24 Ajoutez 1 e- pour tenir 

1 pour la charge —1. compte de la charge 
—1 de l’ion. 

3. Placez deux électrons liants entre chaque O 

ire d’atomes. | paire as a 

(6 des 24 électrons utilisés) 

4. Distribuez les électrons qui restent, :0: 

d’abord aux atomes terminaux. I] n’y a ae: inane 

pas assez d’électrons pour compléter ;O=- NO: 

lociel sui Latome central (24 des 24 é€lectrons utilisés) 

5. Formez une liaison double en déplagant 

un doublet libre provenant d’un des 7 

atomes d’oxygéne vers la région de liai- Oa ae oe 

son avec l’azote. Les indices numériques 

permettront d’identifier les atomes a 

l’étape 6. 
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6. Vérifier les charges formelles. Ici, la N 

somme des charges formelles (—1) est 

égale a la charge globale de la molécule nombre d’e” de valence 
(NO, ). Latome central posséde une —nombre d’e de doublets libres 

charge formelle positive, mais comme — ¥(nombre de liants) = 

il fait partie de la deuxieme période, Charge formelle +1 

on ne peut former d’octet étendu pour 

annuler la charge formelle. 

Placez la structure entre crochets et a) 

ajoutez la charge réelle. Placer ensuite 

les charges formelles entre parentheses :6—N=O 

a coté des atomes concernés. 

| Btant donné que la liaison double peut se me) 

former avec l’un ou l’autre des trois atomes *O; 

d’oxygene, écrivez les trois structures de 

résonance puis donnez l’hybride de résonance. 

(Le modéle compact de NO3~ est illustré :O: 

ci-contre aux fins de comparaison. Notez eat hal 

que les trois liaisons sont toutes de méme O==N==O 

longueur.) 

EXERCICE PRATIQUE 6.6 

Dans les exemples d’hybrides de résonance 

Ecrivez la structure de Lewis de l’ion NO, . Donnez les structures de résonance et I’hybride de résonance. 

que nous avons étudiés jusqu’ici, les 

structures en cause étaient des structures de Lewis équivalentes (ou également valides), 

toutes les formes possédant des stabilités similaires. La vraie structure est alors une 

moyenne pondérée égale des structures de résonance. Dans certains cas, cependant, les 

différentes structures de résonance possibles ne sont pas équivalentes. C’est ce que l’on 

observe, par exemple, lorsque la distribution des charges formelles varie d’une forme a 

lautre. I] arrive alors qu’une structure de résonance possible soit quelque peu meilleure 

qu’une autre. Dans de tels cas, la vraie structure peut encore étre une moyenne des struc- 

tures de résonance, mais dans laquelle la plus stable contribuerait de fagon plus impor- 

tante a la vraie structure. Autrement dit, de multiples structures de résonance non 

€quivalentes contribuent de fagon plus ou moins importante a la vraie structure globale 

de la molécule. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

1a 13,48 a 62 et 73475. 

[3] Théorie RPEV: déterminer 
la geométrie des molécules 

La théorie de la répulsion des paires d’électrons de valence (RPEV) a été élaborée 
dans les années 1960 par Ronald J. Gillespie, un professeur de chimie de I’ Université 
McMaster (Ontario, Canada) en collaboration avec Ronald Nyholm, un chimiste britan- 
nique. Spécialiste de la géométrie moléculaire, Gillespie a publié de nombreux ouvrages 
sur le sujet et fut nommé membre de l’Ordre du Canada (la plus haute distinction civile) 
en 2008. 
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La théorie RPEV repose sur le principe que les groupes d’électrons — doublets libres, 
liaisons simples, liaisons multiples et méme les électrons seuls non appariés — se 
repoussent mutuellement sous l’effet des forces de Coulomb. La répulsion entre les 
groupes d’électrons sur les atomes internes d’une molécule détermine donc la géométrie 

de la molécule (figure 6.3). La géométrie valide est celle dans laquelle les groupes d’élec- 

trons sont aussi éloignés que possible (et ont alors I’énergie minimale). Par conséquent, 

dans le cas des molécules avec un atome interne — l’atome central —, la géométrie molé- 

culaire dépend 1) du nombre de groupes d’électrons autour de l’atome central et 2) du 

nombre de ces groupes d’électrons formant des groupes liants et du nombre formant des 

doublets libres. Nous examinerons d’abord les géométries moléculaires autour de l’atome 

central quand tous ces groupes sont des groupes liants (liaisons simples ou multiples). Les 

géométries qui en résultent illustrent les cing formes de base des molécules. Nous consi- 

dérerons ensuite comment ces formes de base sont modifiées lorsqu’un ou plusieurs 

groupes d’électrons sont des doublets libres. 

Formes de base des molécules 

Considérons la structure de Lewis-Pauling du gaz carbonique (CO), qui posséde deux 

groupes d’électrons (deux liaisons doubles) autour de l’atome central : 

O—C=( 
Selon la théorie RPEV, la géométrie de CO, est déterminée par la répulsion entre ces 

deux groupes d’électrons, qui peuvent s’éloigner l’un de l’autre le plus possible en adop- 

tant un angle de liaison de 180° ou une géométrie linéaire. Des mesures expérimentales 

de la géométrie de CO, indiquent que la molécule est effectivement linéaire, comme le 

prédit la théorie. 

La structure de Lewis-Pauling de SO3 (une molécule avec trois liaisons doubles) 

posséde trois groupes d’électrons autour de l’atome central: 

i 

;O=S=0: 

Ces trois groupes d’électrons adoptent une séparation maximale en établissant des angles 

de liaison de 120° dans un plan selon une géométrie triangulaire plane. Des obser- 

vations expérimentales de la structure confirment encore une fois les prédictions de la 

théorie RPEV. 

Le formaldéhyde, une autre molécule avec trois groupes d’électrons, a une liaison 

double et deux liaisons simples autour de l’atome central : 

©: 

1 ome mel | 

Etant donné que le formaldéhyde comporte trois groupes d’électrons autour de l’'atome cen- 

tral, on prédit initialement que les angles de liaison devraient étre également de 120°. 

Cependant, des observations expérimentales montrent que les angles de liaison HCO sont 

de 121,9° et que l’angle de liaison HCH est de 116,2°. Ces angles de liaison sont prés du 120° 

théorique prédit originalement, mais les angles de liaison HCO sont légerement plus grands 

que l’angle de liaison HCH parce que la liaison double a une plus grande densité électro- 

nique que la liaison simple et exerce alors une répulsion légerement supérieure sur les liai- 

sons simples. En général, des types différents de groupes d electrons exercent des répulsions 

légérement différentes — les angles de liaison qui en résultent refletent ces differences. 

Lien conceptuel 6.3 Groupes d’électrons et geometrie moléculaire 

En déterminant la géométrie électronique, pourquol considére-t-on seulement les groupes 

d’électrons sur l’atome central ? Pourquoi ne considére-t-on pas les groupes d’électrons 

portés par les atomes terminaux ? 

Groupes 
délectrons 

A FIGURE 6.3 Répulsion entre 
les groupes d'électrons Le principe 

fondamental de la théorie RPEV est que les 

répulsions entre les groupes d’électrons 

déterminent la géométrie moléculaire. 

| Géométre linéaire | 

o-8-0 
180° 

Géométrie triangulaire plane | 

120° 
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Selon la méthode RPEV, les géométries des molécules avec deux ou trois groupes 

d’électrons autour de l’'atome central sont bidimensionnelles ; il est donc possible de les 

représenter sur papier. Pour les molécules avec quatre groupes d’électrons ou plus autour 

de l’'atome central, les géométries sont tridimensionnelles et sont donc plus difficiles 

d imaginer et 4 dessiner. La représentation de ballons attachés est une fagon courante 

Willustrer ces formes. Dans cette analogie, chaque groupe d’électrons autour de l’atome 

central est représenté par un ballon attaché a un point central. Lencombrement des bal- 

lons provoque leur écartement maximal, tout comme la répulsion des groupes d’électrons 

les force a se positionner aussi loin que possible les uns des autres. Par exemple, si l’on 

attache deux ballons, ils prennent un agencement approximativement linéaire, comme le 

montre la figure 6.4(a), analogue a la géométrie moléculaire de CO, que nous 

avons examinée. Remarquez que les ballons ne représentent pas des atomes, 

mais des groupes d’électrons. De méme, si l’on attache trois ballons — par ana- 

logie 4 trois groupes d’électrons —, ils adoptent une géométrie triangulaire 

plane, illustrée a la figure 6.4(b), tout comme la molécule SO3. Si vous attachez 

quatre ballons, ils adopteront une géométrie tétraédrique tridimensionnelle 

avec des angles de 109,5°. Les ballons occuperont les sommets d’un fétraédre 
ee ee aie s tho J? aI 
_Géométrie (eqedeaie | une forme gcometrique ayant quatre faces identiques, chacune formant un 

triangle équilatéral - comme on le voit a gauche. 

N ms 
180° 

(a) Géométrie linéaire | | (b) Géométrie triangulaire plane | 

A FIGURE 6.4 Représentation de la géométrie électronique a l'aide de ballons (a) L'encombrement 

de deux ballons attachés les force a adopter un agencement linéaire. De méme, la répulsion entre deux groupes 

d’électrons produit une géométrie linéaire. (b) A l'instar de trois ballons attachés, trois groupes d'électrons 
adoptent une géomeétrie triangulaire plane. 

Le méthane est un exemple d’une molécule avec quatre groupes d’électrons autour de 
Patome central. 

_Géométrie tétraédrique 

Pour quatre groupes d’électrons, le tétraédre est la forme tridimensionnelle qui offre une 
separation maximale entre les groupes. La répulsion entre quatre groupes d’électrons 
dans les liaisons C—H force la molécule 4 prendre une forme tétraédrique. Quand on 
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écrit la structure de Lewis de CH, sur papier, il peut sembler que la molécule devrait étre 

plane carrée, avec des angles de 90°. Cependant, en trois dimensions, les groupes d’élec- 

trons peuvent s’éloigner davantage I’un de l’autre en prenant un arrangement tétraédrique, 

comme l’illustre notre analogie des ballons. 

Lien conceptuel 6.4 Géométrie moléculaire 

Quelle est la géométrie de la molécule HCN ? 

(a) Linéaire. 

(b) Triangulaire plane. 

(c) Tétraédrique. 

Cing groupes d’électrons autour d’un atome central adoptent une 

géométrie bipyramidale 4 base triangulaire (hexaédrique), comme 

celle de cinq ballons attachés. Dans cette structure, trois des groupes se 

situent dans un seul plan, comme dans la configuration triangulaire 

plane, alors que les deux autres sont placés au-dessus et au-dessous de 

ce plan. Dans la structure bipyramidale a base triangulaire, les angles 

ne sont pas tous identiques. Les angles entre les positions équatoriales 

(les trois liaisons dans le plan triangulaire) sont de 120°, alors que 

Vangle entre les positions axiales (les deux liaisons de part et d’autre du 

plan triangulaire) et le plan triangulaire est de 90°. En guise d’exemple Geometrie ee | __ Bipyramide 
d'une molécule avec cing groupes d’électrons autour de l’atome central, mae DESO pie L ERE SOULS 

considérons PCl;: 

Chlore équatorial 
Chlore axial 

or Cl: 

le 
Oe a Ok 

‘Cle 
ee :Cl: 

Géométrie bipyramidale a base triangulaire 

Les trois atomes de chlore équatoriaux sont séparés par des angles de liaison 

de 120° et les deux atomes de chlore axiaux sont séparés des atomes équato- 

riaux par des angles de liaison de 90°. 

Six groupes d’électrons autour d’un atome central adoptent une géomé- 

trie bipyramidale a base carrée (octaédrique) comme celle des six ballons 

attachés. Dans cette structure — nommeée d’apreés la forme géomeétrique a huit 

cétés appelée octaédre — quatre des groupes se situent dans un seul plan, 90° 

avec un groupe au-dessus du plan et un autre au-dessous. Dans cette géome- 

trie, les angles sont de 90°. En guise d’exemple ne molécule avec Géométrie Ree winiaue 

six groupes d’électrons autour de l’atome central, considérons SF¢. ed a 
Octaédre 
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runes 

gee 
>P: 

‘Géométrie octaédrique 

On remarque que la structure de cette molécule est hautement symétrique. Les six liai- 

sons sont toutes équivalentes. 

Beau Théorie RPEV et formes de base 

Déterminez la géométrie moléculaire de NO3. 

SOLUTION 

La géométrie moléculaire de NO; est déterminée par 

le nombre de groupes d’électrons autour de l’atome central 

(N). Commencez par écrire la structure de Lewis-Pauling 

de NO. 

NO, a5 + 3(6) + 1 = 24 électrons de valence. 

La structure de Lewis-Pauling est la suivante : 

Ares) 
ROS 

‘exits! 
:0 —N=0O: ie a 

En vous aidant de la structure de Lewis-Pauling, déterminez 

le nombre de groupes d’électrons autour de l’atome central. 

ee 

Latome d’azote a trois groupes d’électrons. 

[.2 liaisons simples et 1 liaison double) 

En vous basant sur le nombre de groupes d’électrons, déter- 

minez la géométrie permettant des répulsions minimales 

entre les groupes. 

EXERCICE PRATIQUE 6.7 

Déterminez la géométrie moléculaire de CCly. 

La géométrie électronique permettant des répulsions mini- | 

males entre trois groupes d’électrons est triangulaire plane. 

Influence des doublets libres 
Tous les exemples que nous venons d’examiner illustrent seulement des groupes d’élec- 
trons liants autour d’un atome central. Mais qu’arrive-t-il dans les molécules possédant 
également des doublets libres autour de l’atome central ? Ces doublets libres exercent une 
répulsion aussi sur les autres groupes d’électrons, comme on va le voir dans les exemples 
qui suivent. 

Dans la structure de Lewis de l’ammoniac, illustrée ci-dessous, l’atome d’azote central 
porte quatre groupes d’électrons (un doublet libre et trois doublets liants) qui se repoussent 
mutuellement. Si on ne fait pas de distinction entre les groupes d’€électrons liants et les 
doublets libres, on constate que la géométrie électronique — c’est-a-dire la disposition 
géeométrique des groupes d’électrons — est toujours tétraédrique, comme on s’y attend en 
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présence de quatre groupes d’électrons. Cependant, la géométrie molé- 
culaire, c’est-a-dire la disposition géométrique des atomes, est pyrami- 
dale a base triangulaire, comme V’illustration A droite. Remarquez que 
méme si la géométrie électronique et la géométrie moléculaire sont dif- 
férentes, la géométrie électronique affecte la géométrie moléculaire. Le 
doublet libre exerce une influence sur les doublets liants. 

Comme on I’a vu précédemment, divers groupes d’électrons pro- 
voquent généralement des degrés différents de répulsion. Les électrons 
des doublets libres exercent généralement des répulsions légérement supé- 
rieures a celles des électrons liants. Si tous les quatre groupes d’électrons 
dans NH; exergaient des répulsions égales les uns vis-a-vis des autres, les 
angles de liaison dans la molécule seraient tous des angles tétraédriques 
théoriques de 109,5°. Cependant, l’angle réel entre les liaisons N—H dans 
l'ammoniac est légérement plus petit, 107,3°. La répartition dans l’espace 
d’un doublet d’€lectrons libres est plus étalée que celle d’un doublet d’élec- 

trons liants parce que le doublet libre n’est attiré que par un noyau, alors 

que le doublet d’électrons liants est attiré par deux noyaux (figure 6.5). Le 

doublet libre occupe une plus grande part de l’espace angulaire autour 

d’un noyau, de sorte qu’il exerce une force de répulsion plus grande sur les 

électrons voisins, réduisant ainsi les angles de liaison N—H. 

Doublet 

d’électrons Doublet 
liants libre 

Ve ' 
Noyaux Noyau 

A FIGURE6.5 Doublets d’électrons non liants et liants Un doublet d’électrons libres 
exige plus d’espace qu'un doublet liant. 

Considérons également H,O. Sa structure de Lewis est 

Oa 

Puisque la molécule renferme quatre groupes d’électrons (deux doublets 

liants et deux doublets libres), sa géométrie électronique est aussi tétraé- 

drique, mais sa géométrie moléculaire est angulaire, comme il est 

illustré 4 droite. Comme dans NH;, les angles de liaison de H,O sont 

plus petits (104,5°) que les angles de liaison tétraédrique théoriques a 

cause de la plus grande répulsion exercée par les électrons des doublets 

libres. Langle de liaison dans H,O est méme plus petit que dans NH; 

parce que H,O a deux doublets libres d’électrons sur l’atome d’oxygéne 

central. Ces doublets libres réduisent l’angle de liaison de H,O encore 

plus que dans NH3. 

En général, les répulsions des groupes d’électrons varient de la fagon 

suivante : 

Doublet libre-doublet libre > Doublet libre-doublet lant > 

Doublet liant-doublet liant 

Répulsion Répulsion 

maximale minimale 

On voit les effets de ce classement dans la valeur des angles de liaison de 

Doublet libre 

Géométrie électronique: | |Géométrie moléculaire: 
tétraedre pyramidale 

a base triangulaire 

Doublet 
libre 

lOSFSs 

Géoméetrie tétraédrique Géométrie 

théorique moléculaire réelle 

Doublet : Doublet libre 
libre 

Géométrie électronique : Géomeétrie moléculaire : 
tétraédrique angulaire 

104,5° 

Géométrie tétraédrique 
théorique 

Géoméetrie 

moléculaire réelle 

CH,, de NH; et de H,O qui deviennent progressivement plus petits comme I’illustre 

la figure 6.6. Le classement relatif des répulsions joue également un réle dans la détermi- 

nation de la géométrie des molécules avec cing ou six groupes d’électrons quand un ou 

plusieurs de ces groupes sont des doublets libres. 
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La géométrie moléculaire a 

bascule est parfois appelée 

tétraédre irrégulier. 

Influence des doublets libres sur la geométrie moléculaire 

“Aucun doublet libre | Un doublet libre ‘Deux doublets libres | 

A FIGURE6.6 Influence des doublets libres sur la géométrie moléculaire Les angles de liaison 

diminuent progressivement a mesure que le nombre de doublets libres sur l’atome central augmente de zéro 

dans CH, a deux dans H,0 en passant par un dans NH3. 

La structure de Lewis de SF, est illustrée 4 gauche. L’atome de soufre central pos- 

séde cinq groupes d’électrons (un doublet libre et quatre doublets liants). En raison de la 

présence des cing groupes d’électrons, la géométrie électronique est bipyramidale a base 

triangulaire. Quand on détermine la géométrie moléculaire, on remarque que le doublet 

libre peut occuper une position équatoriale (dans le plan du triangle) ou une position 

axiale (au-dessus ou en dessous du triangle) au sein de la structure. Quelle position est la 

plus plausible ? Pour répondre a cette question, on doit considérer, comme on vient juste 

de le voir, que les répulsions doublet libre-doublet liant sont plus fortes que les répulsions 

doublet liant-doublet liant. Par conséquent, le doublet libre occupera une position qui 

permettra une interaction minimale avec les doublets liants. Si le doublet libre était en 

position axiale, il exercerait trois interactions a 90° avec les doublets liants. En position 

équatoriale, toutefois, il ne produit que deux interactions a 90°. Par conséquent, le doublet 

libre occupe une position équatoriale et la géométrie moléculaire résultante est appelée 

géométrie a bascule, parce qu’elle ressemble a une balancoire a bascule. 

Trois répulsions doublet Deux répulsions doublet 
libre-doublet liant de 90° libre-doublet liant de 90° 

Doublet libre axial Doublet libre 

Géomeétrie moléculaire : 

a bascule 
L 

Ne se produit pas équatorial 

Quand deux des cing groupes d’électrons autour de l’atome central sont des doublets 
libres, comme dans BrF3, ces doublets libres occupent deux des trois positions équato- 
riales. II s’ensuit que les interactions de 90° avec les doublets liants sont réduites au mini- 
mum et qu’il n’y a pas de répulsion doublet libre-doublet libre A 90°. La géométrie 
moléculaire résultante est appelée géométrie en forme de T: 
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Géométrie électronique : Géomeétrie moléculaire : | 
bipyramidale a base en forme de T 

triangulaire iid 

Lorsque trois des cing groupes d’électrons autour de l’atome central sont des doublets 

libres, comme dans XeF , les doublets libres occupent les trois positions équatoriales, de 

sorte que la géométrie moléculaire est linéaire: 

Géomeétrie électronique : | Géometrie moléculaire : | 
bipyramidale a base linéaire 

triangulaire = eT 

La structure de Lewis de BrF; est illustrée ci-dessous. Latome de brome central 

porte six groupes d’électrons (un doublet libre et cing doublets liants). En raison de la 

présence de six groupes d’électrons, la géométrie électronique est octaédrique. Etant 

donné que les six positions dans la géométrie octaédrique sont toutes équivalentes, le 

doublet libre peut se situer dans n’importe laquelle de ces positions. La géométrie molé- 

culaire résultante est pyramidale a base carrée: 

pyramidale a base carrée 
eee électronique : | Géométrie moléculaire : 

octaédrique 

Lorsque deux des six groupes d’électrons autour de l'atome central sont des doublets 

libres, comme dans XeF,, les doublets libres occupent les positions a lopposé l'un de 
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autre (afin de minimiser les répulsions doublet libre-doublet libre), et la géométrie molé- 

culaire résultante est plane carrée : 

Géométrie électronique : Géométrie moléculaire : 
octaedre plane carrée 

Résumé: La théorie RPEV 

> Ondétermine la géométrie d’une molécule en comptant le nombre de groupes d’élec- 

trons sur l’atome central (ou sur tout atome interne, sil y en a plus d'un). 

> Ondeétermine le nombre de groupes d’électrons a partir de la structure de Lewis-Pauling 

de la molécule. 

> Chacune des entités suivantes compte pour un seul groupe d’électrons: un doublet 

libre, une liaison simple, une liaison double, une liaison triple ou un électron non 

apparié. 

> On détermine la géométrie des groupes d’électrons en faisant en sorte que leurs 

répulsions soient minimales, comme il est résumé au tableau 6.1. En général, les 

répulsions des groupes d’électrons varient de la fagon suivante: 

Doublet libre-doublet libre > doublet libre-doublet liant > doublet liant-doublet liant 

> Les angles de liaison peuvent étre différents des angles théoriques parce que les liai- 

sons doubles et triples occupent plus d’espace que les liaisons simples, et les doublets 

libres occupent plus d’espace que les doublets liants. La présence de doublets libres 

réduit habituellement les angles de liaison par rapport a l’angle théorique d’une géo- 

métrie donnée. 

Lien conceptuel 6.5 Géométrie moléculaire et répulsions 
des groupes d’électrons 

(a) Quel énoncé est toujours vrai selon la théorie RPEV ? 

(b) La forme d’une molécule est déterminée par les répulsions entre les groupes d’élec- 
trons liants. 

(c) La forme d’une molécule est déterminée par les répulsions entre les groupes d’élec- 
trons non liants. 

(d) La forme dune molécule est déterminée par la polarité de ses liaisons. 

(e) La forme dune molécule est déterminée par les répulsions entre tous les groupes 
d’électrons sur atome central. 

Predire la geéométrie moléculaire 
Pour determiner la géométrie d’une molécule, suivez la méthode présentée dans les 
exemples 6.8 et 6.9. Comme dans les nombreux exemples précédents, nous donnons les 
étapes dans la colonne de gauche et nous fournissons deux exemples d’application des 
étapes dans les colonnes du centre et de droite. 



ieliceicny) Géométries électronique et moléculaire 

6.3 Théorie RPEV: déterminer la géométrie des molécules 

Groupes Groupes Doublets Géométrie Geométrie Angles de liaison 
d’électrons* __liants libres électronique moléculaire approximatifs Exemple 

2 2 0 Linéaire Linéaire 180° 0=C=0 

Triangulaire Triangulaire F: 
3 3 0 120° | 

plane plane F—R—_E 

Triangulaire ° = ce 3 2 1 ane Angulaire <120 0O—S—0O 

H 

| 
4 4 0 Tétraédrique Tétraédrique 109,5° iat 

H 

Pyramide H—N—H 
4 3 1 Tétraédrique a base <109,5° | 2 

triangulaire H 

4 2 2 -‘Tétraédrique —-Angulaire <109,5° H—O—H gs 

:C| ie Bipyramidale Bipyramidale ae E Te 
5 5 0 a base a base 120" (equatoriale) r= 

; 90° (axiale) oe 
triangulaire triangulaire cele : 

* 20: | 

if 
Bipyramidale ae , 
: ; <120° (équatoriale) ee 

5 4 1 abase — A bascule <90° (axiale) Ie 
triangulaire | | 

:F: 

Bipyramidale F—Br—F 
5 3 2 a base EnformedeT  <90° | 

triangulaire 7F: 

Bipyramidale seis 
5 2 3. abase Linéaire 180° F—xXe-F: @ _@—o 

triangulaire 

SIF IPE 

6 6 0 Octaédrique Octaédrique 90° oe 
Ale F: oP: ae 

:F: 

Put Pyramidale é a 
6 5 1 Octaédrique abase carrée) Soe fF Bia eo 

oN 
F 7F: 

:F: | ae eo 
6 4 2 Octaédrique Plane carrée 90° [ea A Soe & 

| @ 
iF: 

* Ne comptez que les groupes d’électrons autour de l'atome central. Chacune des entités suivantes est considérée comme un groupe 

d’électrons: un doublet libre, une liaison simple, une liaison double, une liaison triple ou un électron non apparié. 
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Prédire les geométries 

moléculaires 

CHAPITRE6 Molecules et forces intermoléculaires 

EXEMPLE 6.8 

Prédire les geometries 

moléculaires 
Prédire les geometries 

moléculaires 

Prédisez la géométrie et les angles 

de liaison de ICI, . 
Prédisez la géométrie et les angles 

de liaison de PCl;. 

1. Ecrivez la structure de Lewis-Pauling 

de la molécule. 

PCI, a 26 électrons de valence. ICl, a 36 électrons de valence. 

cs ‘Git 

:<Cl—P—Cl: oti 

:Cl: 

. Déterminez le nombre total de groupes 

d‘électrons autour de I’atome central. 

Doublets libres, liaisons simples, liaisons 

doubles, liaisons triples et électrons 

non appariés; chacun compte pour 

un groupe. 

Latome central (1) a six groupes 

d’électrons. 

L’atome central (P) a quatre groupes 

d’électrons. 

. Déterminez le nombre de doublets liants 

et le nombre de doublets libres autour 

de I‘atome central. Leur somme devrait 

étre égale a votre résultat de |’étape 2. 

Les groupes liants comprennent les 

liaisons simples, les liaisons doubles 

et les liaisons triples. 

‘Gl: Doublets libres 

Vial aioe 
>Cl—P— cl: :Cl: 

spunea” oe Al ss 

:Cl: 

Trois des quatre groupes d’électrons 

autour de P sont des doublets liants ; 

Vautre est un doublet libre. 

Quatre des six groupes d’électrons 

autour de I sont des doublets liants et 

deux sont des doublets libres. 

. Envous aidant du tableau 6.1, déterminez 

la géométrie électronique et la géométrie 

moléculaire. Si aucun doublet libre 

n’est présent autour de l’atome central, 

les angles de liaison seront ceux de la 

géométrie théorique. Si des doublets 

libres sont présents, les angles de liaison 

peuvent étre inférieurs a ceux de la 

géométrie théorique. 

st 

: La géométrie électronique est tétraé- 

drique (quatre groupes d’électrons) et 

la géométrie moléculaire (la forme 

de la molécule) est pyramidale a base 

triangulaire (trois groupes liants et un 

doublet libre). A cause de la présence 

d’un doublet libre, les angles de liaison 

sont inférieurs a 109,5°. 

La géométrie électronique est octaé- 

drique (six groupes d’électrons) et la 

géométrie moléculaire (la forme de 

la molécule) est plane carrée (quatre 

groupes liants et deux doublets libres). 

Malgré la présence de doublets libres, 

les angles de liaison sont de 90° parce 

que les doublets libres sont disposés 

symétriquement et ne réduisent pas 

les angles de liaison I—Cl. 

<il@s}s? 

Pyramidale 
a base triangulaire 

EXERCICE PRATIQUE 6.8 EXERCICE PRATIQUE 6.9 

Prédisez la géométrie moléculaire Prédisez la géométrie moléculaire 
et l’angle de liaison de CINO. dees 
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Representation des géomeétries moléculaires sur papier 
Etant donné que plusieurs géométries moléculaires sont tridimensionnelles, il est souvent 

difficile de les représenter sur une feuille de papier (bidimensionnelle). De nombreux 

chimistes utilisent la notation suivante pour représenter des structures tridimensionnelles 
sur papier en deux dimensions: 

—_— Hit ey 

Trait continu Triangle hachuré Triangle plein 
Liaison dans le plan Liaison vers larriére Liaison vers l’'avant 

du papier du plan de la page du plan de la page 

Certains exemples de géométries moléculaires utilisés dans ce livre sont illustrés ici avec 

cette notation. 

i 
po : BES X—A—xX @-@-@ X X % X 

Linéaire Triangulaire plane Angulaire 

ie i 
A A 

/ | “ny hal \ “YW 

ne ee Os GP 
) ae iS 

X X 

Tétraédrique Pyramidale a base triangulaire Bipyramidale a base triangulaire 

x 
~ Mn, we NW 
| \ v7\|~N yoN 
a. xy x Xx 

A bascule Octaédrique Plane carrée 

Prédire la forme des molécules plus volumineuses 
Les molécules plus volumineuses peuvent avoir deux atomes internes ou plus. Pour prédire 

la forme de ces molécules, on applique les principes que nous venons de décrire 4 chaque 

atome interne. Par exemple, la glycine, un acide aminé constitutif de nombreuses protéines 

comme celles qui jouent un réle dans le gout, comporte quatre atomes internes : un atome 

d’azote, deux atomes de carbone et un atome d’oxygéne. Pour trouver la forme de la gly- 

cine, il faut déterminer la géométrie de chaque atome interne de la fagon suivante : 

Quatre atomes internes 
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Nombre Nombre 
de groupes de doublets ; 

Atome d‘électrons libres Géométrie moléculaire 

Azote 4 1 Pyramidale a base triangulaire 

Carbone le plus a gauche 4 0 Teétraédrique 

Carbone le plus a droite 3 0 Triangulaire plane 

Oxygeéne 4 7 Angulaire 

Pyramidale 
a base : ‘ 

triangulaire Triangulaire 
—_ plane 

Angulaire 

A l'aide des géométries de chaque atome, on peut déterminer la forme tridimensionnelle 

entiere de la molécule comme il est illustré ci-dessus. 

Prédire la forme de molécules plus volumineuses 

Prédisez la géométrie de chaque atome interne dans le méthanol (CH3OH) et faites 

un schéma de la molécule. 

SOLUTION 
ee 

Commencez par écrire la structure de Lewis-Pauling de CH3OH. Cette molécule 

contient deux atomes internes: un atome de carbone et un atome d’oxygene. Pour 

déterminer la forme du méthanol, déterminez la géométrie de chaque atome interne. 

H 

li 
H—C—O—H 

\/ 
Deux atomes internes 

Nombre de groupes Nombre de 
Atome d'électrons doublets libres Géométrie moléculaire 

Carbone 4 0 Tétraédrique 

Oxygéne 4 2 Angulaire 

En vous aidant des géométries de chacun des atomes, dessinez un schéma tridimen- 
sionnel de la molécule. 

EXERCICE PRATIQUE 6.10 

Prédisez la géométrie de chaque atome interne dans l’acide acétique (CH;COOH) et 
faites un schéma de la molécule. (Indice: Le carbone établit une liaison simple avec 
un des atomes d’oxygéne et une liaison double avec l’autre.) 



6.4 Forme des molécules et polarité 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

14 a 29, 63, 64, 67, 76479, 83 et 84. 

(7) Forme des molécules et polarité 
Nous avons vu au chapitre 5 que les liaisons covalentes peuvent étre polaires. Des molé- 

cules entieres peuvent également étre polaires, selon leur forme et la nature de leurs liai- 

sons. Par exemple, si une molécule diatomique posséde une liaison polaire, la molécule 
dans son ensemble sera polaire. 

| Moment dipolaire net | 

= : 

vO Densité Densité 
électronique électronique 

Liaison polaire faible élevée 

La figure ci-dessus a droite illustre un modéle de la densité électronique de HCI. La cou- 

leur jaune symbolise une densité électronique moyennement élevée, la couleur rouge, une 

densité électronique trés élevée et la couleur bleue, une densité électronique faible. 

Remarquez que la densité électronique est plus grande autour de l’atome le plus électro- 

négatif (chlore). La molécule elle-méme est donc polaire, car un de ses c6tés présente une 

charge partielle positive, alors que l’autre présente une charge partielle négative ; la molé- 

cule possede donc un moment dipolaire net. Si la liaison dans une molécule diatomique 

est non polaire, la molécule dans son ensemble sera non polaire. 

Dans les molécules polyatomiques, selon la géométrie moléculaire, la présence de 

liaisons polaires ne donne pas toujours naissance a une molécule polaire. Si la géomé- 

trie moléculaire est telle que les moments dipolaires des liaisons individuelles s’addi- 

tionnent pour donner un moment dipolaire net, alors la molécule sera polaire. 

Cependant, si la géométrie moléculaire est telle que les moments dipolaires des liaisons 

individuelles s’annulent mutuellement (la somme donne zéro), alors la molécule sera 

non polaire. Tout dépend de la géométrie de la molécule. Considérons, par exemple, le 

dioxyde de carbone: 

Dans CO , chaque liaison C=O est polaire parce que l’oxygeéne et le carbone possédent 

des électronégativités trés différentes (3,5 et 2,5, respectivement). Cependant, étant donné 

que CO, est une molécule linéaire, les liaisons polaires s’opposent directement lune 

l'autre et le moment dipolaire d’une liaison est exactement l’opposé de I’autre — les deux 

moments dipolaires s’annulent et la molécule est globalement non polaire. Les moments 

dipolaires peuvent s’annuler I’un l’autre parce qu’ils sont des quantités vectorielles ; ils ont 

tous les deux une grandeur et une orientation. Représentez-vous chaque liaison polaire 

comme un vecteur, qui pointe dans la direction de l’'atome le plus électronégatif. La lon- 

gueur du vecteur est proportionnelle a la différence d’électronégativité entre les liaisons. 

Dans CO,, on a deux vecteurs identiques pointant exactement dans des directions oppo- 

sées — les vecteurs s’annulent, tout comme +1 et —1 s’annulent: 

| Aucun moment dipolaire net | 

oe 
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Remarquez que le modéle de la densité électronique présente des régions ot la densité 

électronique est modérément élevée (en rouge) en position symétrique de chaque cété de 

la molécule ainsi qu’une région de densité électronique faible (en bleu) située au centre. 

En revanche, considérons l’eau: 

HasOrer 

Dans l’eau, les liaisons O—H sont aussi polaires ; l’oxygéne et l’hydrogéne ont des €lec- 

tronégativités de 3,5 et de 2,1, respectivement. Cependant, la molécule d’eau n’est pas 

linéaire, mais angulaire, de sorte que les deux moments dipolaires ne s’annulent pas. Si 

on imagine chaque liaison comme un vecteur pointant vers ’oxygéne (I’atome le plus 

électronégatif), on constate que ces vecteurs ne s’annulent pas; ils s’additionnent pour 

donner un vecteur global ou un moment dipolaire net. La molécule est donc globalement 

polaire: un de ses c6tés présente une charge partielle positive, alors que l'autre présente 

une charge partielle négative : 

| Moment dipolaire net | 

Le modéle de la densité électronique montre une région de trés haute densité électronique 

a l’extrémité de l’oxygéne de la molécule. Par conséquent, l’eau est une molécule polaire. 

Le tableau 6.2 résume les géométries courantes et leur polarité moléculaire. 

Tableau 6.2 Bre courants d‘addition de moments dipolaires 
pour déterminer si une molécule est polaire 

Polaire 

Non polaire —_{ —- 
Agence are 

Les moments dipolaires de deux liaisons Les moments dipolaires de deux liaisons 

polaires identiques pointant dans polaires avec un angle inférieur a 180° 

des directions opposées s’annulent. entre elles ne s’annulent pas. Le vecteur 

La molécule est non polaire. de moment dipolaire résultant est illustré 

en rouge. La molécule est polaire. 

Non polaire Non polaire 

Les moments dipolaires de trois liaisons Les moments dipolaires de quatre liaisons 

polaires identiques avec un angle de 120° _polaires identiques dans un arrangement 

entre elles s‘annulent. La molécule est tétraédrique (109,5° l'une de |’autre) 

non polaire. s‘annulent. La molécule est non polaire. 

Polaire 

pete Noo 
Les moments dipolaires de trois liaisons polaires dans un 

arrangement pyramidal (107° lune par rapport a |autre) 

ne s‘annulent pas. Le vecteur de moment dipolaire 

résultant est illustré en rouge. La molécule est polaire. 

Note: Dans tous les cas oi les dipdles de deux liaisons polaires ou plus s‘annulent, on suppose que les liaisons sont 
identiques. Si une ou plusieurs des liaisons sont différentes des autres, les dipdles ne s‘annulent pas et la molécule 
sera polaire. 
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Résumé: Comment déterminer si une molécule est polaire 

> Ecrire une structure de Lewis-Pauling de la molécule et déterminer sa géométrie 
moléculaire. 

> Déterminer si la molécule contient des liaisons polaires. Une liaison est polaire si 
les deux atomes liés possédent des électronégativités différentes. Si la molécule 
contient des liaisons polaires, superposer sur chaque liaison un vecteur pointant vers 
Yatome le plus électronégatif. La longueur du vecteur doit étre proportionnelle a la 
différence d’électronégativité entre les atomes liants. 

> Déterminer si les liaisons polaires s’additionnent ensemble de manieére 4 former 
un moment dipolaire net. Faire la somme des vecteurs correspondant aux liaisons 
polaires. Si les vecteurs s’annulent, la molécule est non polaire. Si les vecteurs s’addi- 
tionnent pour donner un vecteur net, la molécule est polaire. 

Determination de la polarité des molécules 

Déterminez si NH; est polaire. 

SOLUTION 

Ecrire la structure de Lewis-Pauling de la molécule 

et déterminer sa géométrie moléculaire. 

Faites un schéma de la molécule et superposez un vecteur 

pour chaque liaison polaire. La longueur relative de chaque 

vecteur doit étre proportionnelle a la différence d’électro- 

négativité entre les atomes qui forment chaque liaison. 

Le vecteur doit pointer en direction de l’atome le plus 

électronégatif. 

Déterminer si la molécule comporte des liaisons polaires. | Les électronégativités de l’azote 

H 

| 
H—N—H 

La structure a trois groupes liants et un doublet libre autour 

de l’atome central. Par conséquent, la géométrie moléculaire 

est pyramidale a base triangulaire. 

et de ’hydrogéne sont de 3,0 et de 2,1 

respectivement. Comme il existe 

une différence d’électronégativité (0,9), 

les liaisons sont polaires. 

Déterminer si les liaisons polaires s’additionnent 

ensemble de manieére a former un moment dipolaire net. 

Examinez la symétrie des vecteurs (qui représentent les 

moments dipolaires) et déterminez s’ils s’annulent mutuelle- 

ment ou s’ils s’additionnent de maniére a former un dipole net. 

EXERCICE PRATIQUE 6.11 

Déterminez si CF, est polaire. 

Les trois moments dipolaires 

s’additionnent de maniére 

a former un moment dipolaire net. 

La molécule est polaire. 

Les molécules polaires et non polaires ont des propriétés différentes. Par exemple, 

l'eau et l’huile ne se mélangent pas parce que les molécules d’eau sont trés polaires et les 

molécules qui composent l’huile sont généralement non polaires, c’est-a-dire que les 

forces permettant leur cohésion sont surtout des interactions de London, que nous verrons 

a la section suivante. Les molécules polaires interagissent fortement avec d’autres molé- 

cules polaires parce que l’extrémité positive d’une molecule est attirée par l’extrémité 

négative d’une autre, tout comme le pdle sud d’un aimant est attiré par le pole nord d’un 

autre aimant (figure 6.7). Un mélange de molécules tres polaires et peu polaires ou non 

polaires est semblable 4 un mélange contenant des petites particules trés magnétiques et 

d’autres peu ou non magnétiques. Les particules tres magnétiques (qui sont comme des 

molécules fortement polaires) ont tendance a s’agglomerer entre elles, excluant les parti- 

cules peu ou non magnétiques (qui sont comme des molécules peu ou non polaires) et se 

séparant en régions distinctes. Vous verrez en chimie des solutions que ce phénoméne 

se produit parce qu’il est énergétiquement favorable. 



254 CHAPITRE6 Molécules et forces intermoléculaires 

Les poles magnétiques opposes 

sattirent un autre. 

N SieeeeeiN S 

| Les charges partielles opposées 
| sur les molécules s‘attirent une autre. 

A FIGURE 6.7 Interaction des 
molecules polaires Le péle nord d'un 

aimant attire le pole sud d'un autre aimant. 

De facon analogue (bien que les forces en 

présence soient différentes), l’extrémité 

chargée positivement d'une molécule 

attire l’extrémité chargée négativement 

d'une autre. Sous leffet de cette 

attraction électrique, les molécules 

polaires interagissent fortement les 

unes avec les autres. 

Uhuile est 
non polaire. 

Leau est 
trés polaire. 

A Un mélange de molécules polaires et non 

ee polaires est analogue a un mélange de billes 

an magnétiques (opaques) et de billes non magné- 

A Uhuile et l'eau ne se mélangent pas parce tiques (transparentes). Tout comme dans le cas 

que les molécules d’eau sont trés polaires des billes magnétiques, l’attraction mutuelle 

et les molécules qui composent I’huile sont incite les molécules polaires a s agglomérer, 

non polaires. excluant les molécules non polaires. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

30 a 35, 65 et 68 a 70. 

[J Polarité et forces intermoléculaires 
Les propriétés des substances moléculaires ne peuvent s’expliquer grace aux liaisons entre 

les atomes, contrairement aux substances métalliques et aux substances toniques. Dans ce 

cas, il faut plutét s’intéresser aux forces qui agissent entre les molécules. Ces forces inter- 

moléculaires tirent leur origine des attractions entre les charges présentes a la surface des 

molécules. Ces charges partielles, qui peuvent étre permanentes ou temporaires, per- 

mettent aux molécules de s’accrocher les unes aux autres (ou a des ions) a l’instar des 

forces de liaison qui proviennent des interactions entre les particules chargées dans les 

atomes. Rappelez-vous ce que l’on a vu dans la section 4.3: selon la loi de Coulomb, la 

force qui s’exerce (F’) entre deux particules de charges opposées (avec les charges g, et g>) 

augmente a mesure qu’augmente la charge et que diminue la distance (7) entre elles: 

ne 1 qq (Lorsque q; et gz sont de signes opposés, F est négative ; 

Ane, rr il s'agit donc d’une force d’attraction.) 

Ainsi, les protons et les électrons s’attirent mutuellement parce que leur énergie poten- 

tielle diminue a mesure qu’ils s’approchent l'un de l’autre. De la méme facon, les molé- 

cules portant des charges partielles ou temporaires s’attirent mutuellement parce que leur 

énergie potentielle diminue a mesure qu’elles se rapprochent les unes des autres. 

Cependant, les forces intermoléculaires, méme les plus intenses, sont généralement beau- 

coup plus faibles que les forces de liaison (métallique, ionique et covalente). 

La raison de la faiblesse relative des forces intermoléculaires comparées aux forces 
de liaison est également reliée a la loi de Coulomb. Les forces de liaison sont le résultat 
de charges élevées (les charges des protons et des électrons) qui interagissent a des dis- 
tances trés courtes. Les forces intermoléculaires sont le résultat de charges plus petites 
(comme on le verra dans l’exposé suivant) qui interagissent a des distances plus grandes. 
Considérons, par exemple, l’interaction entre deux molécules d’eau dans l’eau liquide: 

Force 

intermoléculaire 

96 me 

300 pm 



6.5 Polarité et forces intermoléculaires 255 

La longueur d’une liaison O—H dans l’eau liquide est de 96 pm; cependant, la distance 
moyenne entre les molécules d’eau dans l’eau liquide est d’environ 300 pm. La distance 
plus grande entre les molécules ainsi que les charges plus petites en jeu (charges partielles 
sur les atomes d’hydrogéne et d’oxygéne) donnent naissance a des forces plus faibles. Pour 
rompre les liaisons O—H dans Veau, il faut la chauffer A des milliers de degrés Celsius. 
Cependant, pour vaincre complétement les forces intermoléculaires entre les molécules 

deau, il suffit de la chauffer jusqu’a son point d’ébullition, 100 °C. Nous allons étudier 

plusieurs types différents de forces intermoléculaires, dont les forces de dispersion, les 

forces dip6le-dipdle (dont font partie les ponts hydrogéne) et les forces ion-dipdéle. Les 

deux premieres peuvent se produire dans les substances pures et les mélanges ; la derniére 

ne se produit que dans les mélanges. 

Forces de dispersion 
La force intermoléculaire présente dans toutes les molécules et les atomes est la force de 

dispersion (aussi appelée force de London). Les forces de dispersion résultent des fluctua- 

tions dans la distribution électronique au sein des molécules et des atomes. Etant donné 

que tous les atomes et molécules ont des électrons, ils présentent tous des forces de disper- 

sion. Dans un atome ou une molécule, les électrons peuvent, @ tout instant, tre distribués 

de fagon inégale. Par exemple, imaginez une vidéo image par image d’un atome d’hélium 

dans lequel chaque image capte la position des deux électrons de l’atome d’hélium: 

Image 1 Image 2 

Dans une image, les électrons peuvent étre disposés de fagon non symétrique autour du 

noyau. Dans l’image 3, par exemple, les deux électrons de l’hélium sont placés du cété 

gauche de l’atome d’hélium. A cet instant, le c6té gauche aura une charge partiellement 

négative (6—). Le cété droit de l’atome, qui temporairement n’a pas d’électrons, aura une 

charge légérement positive (6+) a cause du noyau. La séparation éphémere des charges est 

appelée dipdle instantané ou dipéle temporaire. Comme le montre la figure 6.8, les atomes 

d@’hélium voisins portant des dipdles instantanés produits par les mouvements des élec- 

trons s’attirent l’un l’autre — l’extrémité positive d’un dipole instantané attirant l’extrémité 

négative d’un autre. Cette attraction est appelée force de dispersion. De plus, un dipdle 

instantané sur un atome d’hélium peut lui-méme induire un dipdle instantané sur des 

atomes voisins parce que l’extrémité positive du dip6le instantané attire les électrons dans 

les atomes voisins, ce qui contribue aussi a la force de dispersion. 

Force de dispersion 

Les dipoles instantanés sur un des atomes d’hélium | 
voisins sattirent l'un l'autre. 

oe 

ts eaah es oi! $23 

TaN gj. ~ 

A FIGURE6.8 Interactions de dispersion Dipdles temporaires dans des atomes d’hélium. attraction qui 

en résulte entre les charges positives et négatives crée la force de dispersion. 

La nature des forces de dispersion 

a été reconnue pour la premiere fois 
par Fritz W. London (1900-1954), 

un physicien germano-américain. 
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| Se polariser signifie former un moment 

dipolaire (voir la section 5.6). 

Tableau6.3 ‘9 Points d‘ébullition des gaz nobles 

Nombre total 

Gaz noble d‘électrons 

He 2 

La grandeur de la force de dispersion dépend de la taille du nuage d’électrons. Un 

nuage électronique contenant un plus grand nombre d’électrons engendre une plus grande 

force de dispersion parce que les charges instantanées créées par les mouvements d’élec- 

trons sont plus importantes. Si toutes les autres variables sont constantes, la force de 

dispersion augmente avec le nombre total d’électrons d’un atome. Considérons les points 

d’ébullition des gaz nobles énumérés au tableau 6.3. A mesure que les volumes des nuages 

électroniques des gaz nobles augmentent, les forces de dispersion plus grandes entrainent 

une augmentation des points d’ébullition. 

Cependant, le nombre d’électrons seul ne détermine pas la grandeur de la force de 

dispersion. Comparons, par exemple, le nombre d’électrons et les points d’ébullition du 

n-pentane et du néopentane : 

Ne 10 

Ar 18 

Point 

d'ébullition (K) 

4,2 

n-pentane Néopentane 
27 nombre d’électrons = 42 nombre d’électrons = 42 

point d’ébullition = 36,1 °C point d’ébullition = 9,5 °C 

87 

Ces molécules possédent toutes les deux 42 électrons, mais le point d’ébul- 

lition du n-pentane est plus élevé que celui du néopentane. Pourquoi ? 

120 Parce que les deux molécules ont des formes différentes. Les molécules de 

Xe 54 

» FIGURE6.9 Force de dispersion et 
forme moléculaire (a) La forme droite 

des molécules de n-pentane leur permet 

d'interagir les unes avec les autres tout le 

long de la molécule. (b) La forme presque 
sphérique des molécules de néopentane ne 

permet qu'une petite section d’interaction. 

Par conséquent, les forces de dispersion 

sont plus faibles dans le néopentane que 

dans le n-pentane, de sorte que le point 

d‘ébullition est plus bas. 

) 

S 

el. 
Kr -) 36 

J 
n-pentane sont longues et interagissent les unes avec les autres sur toute 

leur longueur, comme Jl illustre la figure 6.9(a). Par contre, la forme sphé- 

165 rique des molécules de néopentane fait en sorte que la région ou se pro- 

duisent des interactions entre les molécules voisines est plus petite, comme 

le montre la figure 6.9(b), et que le point d’ébullition est plus bas. 

Petite zone 

d interaction 

Grande zone 

d@ interaction 

i a 
CH; CH; 

(a) n-pentane (b) Néopentane 

Bien qu il faille toujours prendre en considération la forme moléculaire et d’autres 
facteurs pour déterminer la grandeur des forces de dispersion, le nombre d’électrons peut 
servir de guide quand on compare les forces de dispersion dans une famille d’éléments ou 
de composés semblables, comme V’illustre la figure 6.10 pour quelques n-alcanes choisis. 

.@) Lien conceptuel 6.6 Forces de dispersion 
Quel halogéne a le point d’ébullition le plus élevé ? 

(a) Cl). (b) Bro. (c) I. 



— aD S 

ee oO aS & 

n-octane (CgHjg) ay 
Leen $$} eaAs 

_ ie kaa Thee (Crt) wy? 

* n-hexane (Cott Be 

pa = iS al 

aD S) 

Point d’ébullition (°C) 

(oc) = 

30 40 50 60 70 80 

Nombre délectrons 

Forces dipdle-dipdle 
Les forces dipéle-dipdéle (aussi appelée force de Keesom) s’ajoutent aux 

forces de dispersion dans toutes les molécules polaires. Ces molécules ont des 

dipdles permanents qui interagissent avec les dip6les permanents des molé- 

cules voisines, comme l’illustre la figure 6.11. Lextrémité positive d’un dipdle 

\ n-nonane eae) yyy? 
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@ FIGURE6.10 Points d’ébullition 
des n-alcanes Les points d’ébullition 
des n-alcanes s'élévent avec |‘augmen- 

tation du volume du nuage électronique 

et avec les forces de dispersion plus 

grandes qui s‘ensuivent. 

Interaction dipdle-dipdle 

Lextrémité positive d’une molécule 
polaire est attirée par l’extrémité 

négative de sa voisine. 

permanent est attirée par l’extrémité négative d’un autre; cette attraction est 

la force dipdle-dipdle. Lexemple 6.12 montre comment déterminer si un 

composé présente des forces dipdle-dipdle. 
mr: } 7 i: 

A FIGURE 6.11 Interaction dipdle-dipdle 

7 Forces dipole-dipole 

Déterminez si chacune des molécules présente des forces dipdle-dipdle. 

(a) CO). (b) CHCl). (c) CHy. 

SOLUTION 

Il y aura des forces dip6le-dipdle si la molécule est polaire. Pour savoir si tel est le cas, 1) déterminez 

sila molécule comporte des liaisons polaires et 2) déterminez si les liaisons polaires s’additionnent 

pour former un moment dipolaire net (section 6.4). 

(a) CO; 

1) Etant donné que I’électronégativité du carbone est de 2,5 et celle de ’oxygéne, 

de 3,5 (figure 4.15, p. 172), CO a des liaisons polaires (tableau 5.3, p. 200). 

2) La géométrie de CO, est linéaire. Par conséquent, les dip6les des liaisons 

polaires s’annulent, si bien que la molécule n’est pas polaire; il n’y a donc 

pas de forces dipdle-dipdle. 

@=-0=0 
Aucune force dipolaire 

(b) CH,Cl, 

1) Lélectronégativité de C est de 2,5, celle de H, de 2,1 et celle de Cl de 3,0. 

Par conséquent, CHCl, a deux liaisons fortement polaires (C— Cl) et deux 

liaisons peu polaires (C— H). 

2) La géométrie de CH,Cl, est tétraédrique. Etant donné que les liaisons 

C—Clet les liaisons C—H sont différentes, leurs dipdles ne s’annulent pas ; 

ils s’additionnent plutot pour former un moment dipolaire net. Par conséquent, 

la molécule est polaire et posséde des forces dipole-dipole. 

Forces dipolaires présentes 
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(c) CH, 

1) Etant donné que l’électronégativité de C est de 2,5 et celle de ’hydrogene, 

de 2,1, les liaisons C——H sont presque non polaires. 

2) De plus, la géométrie de la molécule étant symétrique, toute légere polarité 

que peuvent avoir les liaisons s’annule. CH, est donc non polaire et ne possede 

pas de forces dipdle-dipdle. 

Aucune force dipolaire 

EXERCICE PRATIQUE 6.12 

Quelles molécules ont des forces dipdle-dipdle ? 

(a) Cly. (b) CH;Cl. (c) HCl. 

Les points de fusion et d’ébullition des molécules polaires sont plus élevés que ceux 

des molécules non polaires de masse similaire. Rappelez-vous que toutes les molécules 

(y compris les molécules polaires) possédent des forces de dispersion. Les molécules 

polaires ont, en plus, des forces dip6le-dipdle. Cette force d’attraction additionnelle éléve 

leurs points de fusion et d’ébullition par rapport aux molécules non polaires de masse 

molaire similaire. Considérons, par exemple, les deux composés suivants : 

Nom Formule Nombre d’électrons Structure p.éb.(°C)  p. f. (°C) 

Formaldéhyde CH,0 16 == (0) = 

Ethane CH 18 —88 —172 

Le formaldéhyde est polaire, et ses points de fusion et d’ébullition sont plus élevés que 

ceux de l’éthane non polaire, et ce, méme si les deux composés ont le méme nombre 

d’électrons (donc des forces de dispersion similaires). La figure 6.12 donne le point d’ébul- 

lition d’une série de molécules possédant un nombre d’électrons similaire, mais dont les 

moments dipolaires augmentent progressivement. Remarquez que les points d’ébullition 

s’élévent avec un moment dipolaire croissant. 

La polarité (et donc les forces assurant la cohésion) des molécules qui composent des 

liquides est également un élément important a considérer dans la détermination de la 

miscibilité des liquides, c’est-a-dire leur capacité de se mélanger sans se séparer en deux 

phases. Par exemple, l’eau, un liquide trés polaire dont les molécules sont retenues par des 
forces dipOle-dipdle importantes, n’est pas miscible avec le n-pentane (C5H)>), un liquide 
non polaire (figure 6.13) a l'intérieur duquel prédominent les forces de dispersion. De 
méme, l’eau et l’huile ne se mélangent pas. C’est pourquoi on ne peut laver des mains 
huileuses ou des taches d’huile sur les vétements avec de I’eau pure, car celle-ci ne peut 
solubiliser l’huile. 

Pont hydrogéne 
Les molecules polaires contenant des atomes d’hydrogéne liés directement a de petits 
atomes tres électronégatifs — le fluor, ’oxygéne ou l’azote — présentent une force molé- 
culaire appelée liaison hydrogéne ou pont hydrogéne. HF, NH; et H,O forment tous des 
ponts hydrogene. Le pont hydrogéne est une sorte de super force dipdle-dipdle. La grande 
différence d’€lectronégativité entre ’hydrogéne et ces éléments électronégatifs signifie 
que l'atome H acquiert une charge positive partielle assez grande (8+) lorsqu’il est lié a 
l'atome F, O ouN, alors que les atomes F, O ou N possédent une charge partielle négative 
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500 

Acétonitrile 
100 - t- F— HCN 

caer eee 869) electrons 
350 4+— ——— —— —- - % Acétaldéhyde 

: 7 Oxyde déthylene |= CH;CHO 
Ether (CH ) O P 

300 4 ae = diméthylique : 24 él fe 5 a Haron a Propane CH;,OCH; electrons 

CH3CH,CH; 26 électrons 
250 26 électrons 

IY 

ls  ——  [, 

150 +— — 
Point débullition (K) 

100=|— oe a 

0,08 1,30 1,89 2,69 6392 

Moment dipolaire (D) 

A FIGURE 6.12 Moment dipolaire et point d’ébullition Toutes ces molécules, excepté l’acétonitrile, 
ont des nombres similaires d’électrons, mais leurs moments dipolaires sont différents. Une force dipéle-dipdle 

s‘ajoutant a des forces de dispersion semblables entre les différentes molécules, les points d’ébullition 

augmentent avec un moment dipolaire croissant. 

A FIGURE 6.13 Composés polaires et non polaires l'eau et le n-pentane ne se mélangent pas 

parce que les molécules d’eau sont trés polaires et les molécules de n-pentane sont non polaires. 

assez grande (S—) et des doublets d’électrons disponibles. De plus, étant donné que ces 

atomes sont tous trés petits, ils peuvent s’approcher tres pres l'un de l’autre. Le résultat est 

une forte attraction entre l’hydrogéne dans chacune de ces molécules et les doublets libres 

des atomes F, O ou N des molécules voisines, le pont hydrogéne. Par exemple, dans HF, 

l’hydrogéne est fortement attiré par le fluor des molécules voisines (figure 6.14). 

Il ne faut pas confondre les liaisons hydrogene ou ponts hydrogeéne avec les liaisons 

chimiques. Les liaisons chimiques se produisent entre des atomes individuels dans une 

molécule, alors que les liaisons hydrogéne — tout comme les forces de dispersion et les 

forces dip6le-dipdle standard — sont des forces intermoléculaires qui se produisent entre 

des molécules. Un pont hydrogéne typique n’a que de 2 a 5% de la force d’une liaison 

chimique covalente typique. Toutefois, les ponts hydrogéne sont les plus fortes des forces 
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Des isoméres sont des molécules 

possédant le méme nombre et le méme 

type d’atomes, mais une structure 

différente. 

A FIGURE 6.15 Liaison hydrogéne 
dans I’éthanol 

Pont hydrogene 

Quand H se lie directement a F, a O oua N, 

les atomes liants acquiérent des charges partielles 
relativement élevées, ce qui donne naissance a de fortes | 

attractions dipdle-dipdle entre les molécules voisines. 

A FIGURE 6.14 Pont hydrogéne dans HF L’hydrogéne d'une molécule HF, avec sa charge partielle positive, 

est attiré vers le fluor de la molécule voisine, avec sa charge partielle négative. Cette interaction dipdle-dipdle 

est un exemple de pont hydrogeéne. 

intermoléculaires que nous avons étudiées jusqu’ici (a nombre d’électrons égal). Les subs- 

tances composées de molécules qui forment des ponts hydrogéne ont des points de fusion 

et d’ébullition plus élevés que ceux des substances composées de molécules ayant un 

nombre d’électrons similaire mais qui ne forment pas de pont hydrogéne. Considérons, 

par exemple, les deux composés suivants : 

Nombre 
Nom Formule d’électrons Structure p.éb. (°C) pp. f. (°C) 

Ethanol C,H,0 26 CH,CH,OH 78,3 ~114,1 

Ether i x sinethyiane C,H,0 26 CH;0CH3 22,0 138,5 

Comme les molécules d’éthanol contiennent un atome d’hydrogéne lié directement a un 

atome d’oxygene possédant des doublets d’électrons disponibles, les molécules d’éthanol 

forment des ponts H lune avec I’autre (figure 6.15). Latome d’hydrogéne lié a l’atome 

d’oxygéne dans la molécule est fortement attiré par l’atome d’oxygéne d’une molécule 

voisine. Cette forte attraction entre les molécules fait en sorte que le point d’ébullition de 
léthanol est de 78,3 °C. Conséquemment, I’éthanol est liquide 4 température ambiante. 
De son cote, l’éther diméthylique, un isomére de la molécule d’éthanol, n’établit pas de 
pont hydrogene parce que les atomes d’hydrogéne ne sont pas liés directement & l’atome 
d’oxygene dans la molécule ; son point d’ébullition et son point de fusion sont beaucoup 
plus bas, et l’éther diméthylique est gazeux a température ambiante. Dans 1I’éther dimé- 
thylique, les interactions dipdle-dipdle sont tellement faibles (en raison de la trés faible 
polarité du lien C—H) que ce sont les forces de dispersion qui dominent. 

Leau est un autre bon exemple d’une molécule établissant des ponts hydrogéne 
(figure 6.16). La figure 6.17 montre les points d’ébullition des composés hydrogénés 
simples des éléments des groupes IVA, VA et VIA. Remarquez qu’en général, les points 
d’ébullition augmentent avec le nombre d’électrons comme permet de le prévoir l’aug- 
mentation des forces de dispersion. Cependant, a cause de la liaison hydrogéne, le point 
d’ébullition de l’eau (100 °C) est beaucoup plus élevé qu’on s’y attend si on se base sur 
son nombre d’électrons (10 e). Sans liaison hydrogéne, toute l’eau sur notre planéte se 
trouverait a l’état gazeux. 
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—e— Groupe IVA 

100 ee ee | OS Groupenven 

—e— Groupe VIA 

oO 

Point débullition (°C) 100 

Nombre total délectrons 

6- A FIGURE 6.17 Points d’ébullition des composés des groupes IV A,VAetVIA 

A cause de la liaison hydrogéne, le point d’ébullition de l’eau et celui de l’ammoniac sont 
A FIGURE 6.16 Liaison hydrogéne anormaux quand on les compare aux points d’ébullition des autres composés contenant 

dans l'eau de I’hydrogéne. 

Liaison hydrogéne 

Un des composés suivants est un liquide a température ambiante. Dites lequel et 

expliquez pourquoi ? 

H 

O | 
I HGF HO Ona 

gia Cota | 
H 

Formaldéhyde Fluorométhane Peroxyde d’hydrogéne 

SOLUTION 

Les trois composés ont des nombres d’électrons similaires : 

Formaldéhyde l6e— 

Fluorométhane I8e7 

Peroxyde d’hydrogene [ses 

Lintensité de leurs forces de dispersion est donc similaire. Les trois composés sont 

aussi tous polaires, de sorte qu’ils ont des forces dipdle-dipdle. Le peroxyde d’hydro- 

géne, cependant, est le seul composé qui contient également de ’hydrogéne lié direc- 

tement 4 F, 4 O ou aN. Par conséquent, il établit également des liaisons hydrogéne et 

il devrait avoir le point d’ébullition le plus élevé des trois. Etant donné que l’exemple 

mentionne qu’un seul des composés est un liquide, on peut a coup sir supposer que le 

peroxyde d’hydrogéne est le liquide, car il possede des forces intermoléculaires plus 

puissantes. Notez que méme si le fluorométhane contient a la fois H et F, H n’est pas 

directement lié A F, de sorte qu’il n’y a pas de liaison hydrogéne comme force inter- 

moléculaire. De la méme facon, bien que le formaldéhyde contienne & la fois H et O, 

H nest pas directement lié a O, de sorte qu’il n’établit pas de liaison hydrogéne non 

plus. Notez aussi que lorsque les nuages électroniques sont suffisamment volumineux, 

les forces de dispersion elles-mémes peuvent devenir assez importantes pour per- 

mettre la formation de I’état liquide et méme I’état solide a température ambiante. 

EXERCICE PRATIQUE 6.13 

Lequel des composés a le point d’ébullition le plus élevé, HF ou HCI? 

Expliquez pourquoi. 
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Forces ion-dipole 
La force ion-dipdle s’exerce lorsqu’on mélange un composé ionique a un composé polaire 

et elle est particuliérement importante dans les solutions aqueuses de composés ioniques. 

Par exemple, lorsqu’on mélange du chlorure de sodium et de l’eau, les ions sodium et chlo- 

rure interagissent avec l’eau par l’intermédiaire des forces ion-dipdle, comme lillustre la 

figure 6.18. Remarquez que les ions sodium, qui sont positifs, interagissent avec les pdles 

négatifs des molécules d’eau, alors que les ions chlorure, négatifs, réagissent avec les 

péles positifs. Les forces ion-dipdle sont le type de forces intermoléculaires le plus intense 

et elles sont responsables de la capacité des substances ioniques a former des solutions avec 

l'eau. Vous approfondirez I’étude des solutions aqueuses dans le cours de chimie des solu- 

tions. Le tableau 6.4 résume les forces intermoléculaires que nous avons étudiées. 

Forces ion-dipdle 

Lextrémité chargée positivement d’une molécule polaire 
comme H,0O est attirée par les ions négatifs, et ’extrémité chargée 

négativement de la molécule est attirée par les ions positifs. 

A FIGURE 6.18 Forces ion-dipdle Les forces ion-dipdle existent entre Na* et l’extrémité négative 

des molécules H,0 et entre Cl” et les extrémités positives des molécules H,0. 

BEL iC ltee Types de forces intermoléculaires 

et composés polaires 

Intensité 
de la force 

Type Présent dans Perspective moléculaire intermoléculaire 

Dispersion Tous les atomes et molécules 

Dipdle-dipdle Molécules polaires 

6+ 
e Molécules comportant H lié a F, & 

Liaison a0 ouaNetdes 0,FouN A 

hydrogéne ayant des doublets d’électrons Oe ee 
disponibles yy eo 

G= o= 

w = d= ® 
lon-dipdle Meélanges de composés ioniques ee Sone 
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@) Lien conceptuel 6.7 Forces intermoléculaires et point d’ébullition 
Quelle substance posséde le point d’ébullition le plus élevé ? 

(a) CH,OH. 

Concepts clés 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

36 a 47, 66, 71, 72 et 80 a 82. 

RESUME DU CHAPITRE 

Termes clés (voir le glossaire) 

Charge formelle (p. 227) 

Dipole permanent (p. 257) 

Force de dispersion (p. 255) 

Force dipdle-dipéle (p. 257) 

Géométrie bipyramidale 

a base triangulaire 

(hexaédrique) (p. 241) 

Géométrie électronique 

Force ion-dipéle (p. 262) (p. 242) 

Géométrie a bascule (p. 244) Géométrie en forme de T 

Géométrie angulaire (p. 243) (p. 244) 

Géométrie bipyramidale a 

base carrée (octaédrique) 

(p. 241) 

Géométrie linéaire (p. 239) 

Géométrie moléculaire 

(p. 243) 

Structures de Lewis-Pauling (6.2) 

> La charge formelle d’un atome est la charge que |’on attribuerait a 

cet atome si tous les électrons de liaison étaient partagés égale- 

ment entre des atomes liants. 

Les régles touchant les structures de Lewis-Pauling permettent 

de prédire la forme la plus probable d’une molécule. En général, 

les structures de Lewis-Pauling les plus probables auront le plus 

petit nombre d’atomes avec une charge formelle, et toute charge 

formelle négative sera portée par l’atome le plus électronégatif. 

Dans le cas des atomes situés dans la troisiéme période ou plus, il 

est possible de dépasser |’ octet (octet étendu) afin de minimiser 

les charges formelles. 

On applique habituellement la régle de l’octet dans I’écriture des 

structures de Lewis-Pauling, mais il existe quelques exceptions. 

Ces exceptions incluent des espéces 4 nombre impair d’électrons, 

qui ont nécessairement des structures électroniques qui ne com- 

portent que sept électrons autour d’un atome. Ces espéces ayant un 

nombre impair d’électrons, appelées radicaux libres, elles tendent 

4 étre instables et réactives chimiquement. Certains atomes comme 

le bore peuvent aussi avoir des octets incomplets et posséder des 

orbitales de valence vides. 

Certaines molécules sont mieux représentées non pas par une 

seule structure de Lewis-Pauling, mais par deux ou plusieurs 

structures appelées structures de résonance. La structure réelle de 

la molécule est alors un hybride de résonance: une combinaison 

ou une moyenne des structures contribuantes. 

Géométrie plane carrée 

Géométrie pyramidale a base 

Géométrie pyramidale a base 

Géométrie tétraédrique 

Géométrie triangulaire plane 

Hybride de résonance (p. 236) 

Liaison hydrogéne 

(pont hydrogéne) (p. 258) 

Miscibilité (p. 258) 

Radicaux libres (p. 235) 

Structure de résonance 

(p. 236) 

Théorie de la répulsion 

des paires d’électrons de 

valence (RPEV) (p. 238) 

(p. 246) 

carrée (p. 245) 

triangulaire (p. 243) 

(p. 240) 

(p. 239) 

Géométrie des molécules et théorie RPEV (6.3) 

> Les propriétés des molécules sont directement religées a leurs 

formes. Dans la théorie RPEV, les formes des molécules sont déter- 

minées par la répulsion entre les groupes d’électrons sur l’atome 

central. Un groupe d’électrons peut étre une liaison simple, une liai- 

son double, une liaison triple, un doublet libre ou méme un électron 

non apparié. 

Les cing formes moléculaires de base sont les suivantes: linéaire 

(deux groupes d’électrons), triangulaire plane (trois groupes d’élec- 

trons), tétraédrique (quatre groupes d’électrons), bipyramidale a 

base triangulaire (cing groupes d’électrons) et bipyramidale a base 

carrée (six groupes d’électrons). 

Lorsque des doublets libres sont présents sur l’atome central, la 

géométrie électronique est encore une des cinq formes de base, 

mais des doublets libres occupent une ou plusieurs positions. La 

géométrie moléculaire est par conséquent différente de la géomé- 

trie électronique. Les doublets libres sont positionnés de facon a 

minimiser les répulsions avec les autres doublets libres et avec les 

doublets liants. 

Polarité (6.4) 

> La polarité d’une molécule polyatomique comportant des liaisons 

polaires dépend de sa géométrie. Si les moments dipolaires des liai- 

sons sont alignés de fagon qu’ils s’annulent I’un l'autre, la molécule 

sera non polaire. S’ils sont alignés de fagon a s’additionner, la molé- 

cule sera polaire. 
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Les molécules trés symétriques ont tendance a étre non polaires, 

alors que les molécules asymétriques comportant des liaisons 

polaires ont tendance a étre polaires. La polarité d’une molécule 

intlue de fagon importante sur ses propriétés. 

Forces intermoléculaires (6.5) 

> Les forces qui maintiennent les molécules et les atomes ensemble 

dans un liquide ou un solide sont les forces intermoléculaires. 

Lintensité des forces moléculaires dans une substance détermine 

son état. 

Les forces de dispersion sont présentes dans tous les éléments et 

composés moléculaires parce qu’ elles résultent des fluctuations dans 

la distribution des électrons dans les atomes et les molécules. Elles 

sont habituellement les plus faibles, mais peuvent devenir impor- 

tantes chez les molécules possédant un nombre élevé d’électrons. 

Les forces dipéle-dipéle, qui s’ajoutent aux forces de dispersion, 

sont présentes dans toutes les molécules polaires. 

Le pont hydrogéne est une force dipdle-dipdle trés intense qui 

s’établit parmi les molécules polaires qui contiennent des atomes 

d’hydrogéne liés directement au fluor, 4 l’oxygéne ou a l’azote 

possédant des doublets d’électrons disponibles. 

Les forces ion-dip6le s’établissent dans les composés ioniques 

mélangés avec des composés polaires et sont particuliérement 

importantes dans les’ solutions aqueuses. 

Charge formelle (6.2) 

Charge formelle = nombre d’électrons de valence 

facile M| moyen py difficile 

Problemes par sujet 

— (nombre d’électrons des doublets libres 

+ “% nombre d’électrons liants) 

Structures de Lewis-Pauling (6.2) 

@1. 

@ 2. 

En vous aidant de la charge formelle, déterminez laquelle 

des deux structures de Lewis-Pauling est la meilleure: 

H H 

| = 
H—C=§ 

En vous aidant de la charge formelle, déterminez laquelle 

des deux structures de Lewis-Pauling est la meilleure: 

i i 
yaaa Harte 

H H 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de chaque molécule ou 

ion. Pour les ions, calculez la charge formelle de chaque atome. 

(a) Cl. (e) H;COH. 
(b) N5O. (f) OH”. 
(c) SiH. (g) BrO. 

(d) CLCO. 
Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de chaque molécule ou 

ion. Pour les ions, calculez la charge formelle de chaque atome. 

(a) N>H>. (e) H;COCH;. 

(b) N>Hg. (fH) CN 

(c) C5H>. (g) NO... 

(d) C5H,. 

Mj 10. 

ay 5. Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de chaque ion. Donnez 

les structures de résonance au besoin et attribuez les charges 

formelles 4 tous les atomes. Si nécessaire, écrivez un octet 

étendu auprés de l’atome central pour abaisser la charge 

formelle. 

(a) PO,°~ (résonance). (c) SO. (résonance). 

(b) CN’. (d) ClO, . 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling pour chaque molécule 

ou ion. Donnez les structures de résonance au besoin et attri- 

buez les charges formelles 4 tous les atomes. Si nécessaire, 

écrivez un octet étendu a proximité de l’atome central pour 

abaisser la charge formelle. 

(a) SO (résonance). (c) SOs. 

(b) HSO,” (résonance). (d) BrO, (résonance). 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de chaque molécule ou 

ion. Utilisez des octets étendus au besoin. 

(a) PFs. (b) I, . (@) Sen. (d) GeF,. 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de chaque molécule ou 

ion. Utilisez des octets étendus au besoin. 

(a) CIFs. (b) Aske. (c) Cl;PO. (d) IPs. 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de chaque molécule. 

Rappelez-vous que le bore est un atome trivalent (3 liaisons) 

qui posséde une orbitale de valence vide. 

(a) BCI. (b) NO. (c) BH3. 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de chaque molécule. 
Rappelez-vous que le bore est un atome trivalent (3 liaisons) 
qui posséde une orbitale de valence vide. 

(a) BBr3. (b) NO. (c) ClO>. 



@ 11. 

@ 12. 

@ 13. 

Quelle serait importance de cette structure de résonance 
pour la structure globale du dioxyde de carbone ? Expliquez 
votre réponse. 

:=C 0p 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling qui obéit a la régle de 

loctet pour chaque molécule ou ion. Donnez les structures 

de résonance au besoin et attribuez les charges formelles a 
chaque atome. 

(a) SeO, (résonance). () COs, 

(b) CO;*~ (résonance). (d) NO,” (résonance). 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling qui obéit a la régle de 

Poctet pour chaque molécule ou ion. Donnez les structures 

de résonance au besoin et attribuez les charges formelles a 

chaque atome. 

(a) ClO3~. 

(D)sClOvm 
(c) NO; (résonance). 

(d) NH,*. 

Théorie RPEV et géométrie des molécules (6.3) 

@ 14. 

@ 15. 

®@ 16. 

@ 1’. 

iM) 19. 

© 20. 

@ 21. 

La géométrie d’une molécule de formule AB; est pyramidale 

a base triangulaire. Combien y a-t-il de groupes d’électrons 

(voisins) autour de l’atome central (A) ? 

La géométrie d’une molécule de formule AB; est triangulaire 

plane. Combien y a-t-il de groupes d’électrons (voisins) autour 

de l’atome central ? 

Pour chacune des géométries moléculaires, donnez le nombre 

total de groupes d’électrons (voisins), le nombre de groupes 

liants et le nombre de doublets libres sur l’'atome central. 

(b) 

Pour chacune des géométries moléculaires, donnez le nombre 

total de groupes d’électrons (voisins), le nombre de groupes 

liants et le nombre de doublets libres sur l’atome central. 

(b) 

Déterminez la géométrie électronique, la géometrie molé- 

culaire et les angles de liaison théoriques de chaque molécule. 

Dans quels cas doit-on s’attendre a des déviations par rapport 

a l’angle de liaison théorique ? 

(a) PF3. (b) SBrp. (c) CHCl. (d) CS). 

Déterminez la géométrie électronique, la géométrie molécu- 

laire et les angles de liaison théoriques de chaque molécule. 

Dans quels cas doit-on s’attendre a des déviations par rapport 

a l’angle de liaison théorique ? 

(a) CF4. (b) NF3. (c) OF). (d) H)S. 

Quelle espéce posséde le plus petit angle de liaison, H;0° ou 

H,O? Expliquez votre réponse. 

Quelle espéce posséde le plus petit angle de liaison, ClO4 ou 

ClO, ? Expliquez votre réponse. 

Mj 22. 

Mj 23. 

Mj 24. 

iM) 25. 

© 26. 

@ 27. 

iM) 28. 

Mj 29. 

265 Exercices 

Déterminez la géométrie moléculaire et dessinez un schéma 

de chaque molécule ou ion a l’aide des conventions de liaisons 

illustrées dans l’encadré «Représentation des géométries 

moléculaires sur papier» a la section 6.3 (p. 249). 

(a) SF,. (b) CIF3. (c) IF,. (d) IBr,. 

Déterminez la géométrie moléculaire et dessinez un schéma 

de chaque molécule ou ion a l’aide des conventions de liaisons 

illustrées dans l’encadré «Représentation des géométries 

moléculaires sur papier» a la section 6.3 (p. 249). 

(a) BrFs. (b) SCI. (c) PFs. (d) IF,*. 

Déterminez la géométrie moléculaire de chaque atome interne 

et faites un schéma de la molécule selon les conventions pour 

les représentations sur papier. 

(a) C,H, (structure squelettique HCCH). 

(b) C,H, (structure squelettique H,CCH;). 

(c) CH, (structure squelettique H;CCH;). 

Déterminez la géométrie moléculaire de chaque atome interne 

et faites un schéma de la molécule selon les conventions pour 

les représentations sur papier. 

(a) Np. 

(b) NH, (structure squelettique HNNH). 

(c) N>Hsy (structure squelettique HNNH;). 

Chaque modéle boules et batonnets montre les géométries 

électronique et moléculaire d’une molécule générale. 

Expliquez ce qui est incorrect dans chacune des géométries 

moléculaires et donnez la géométrie moléculaire correcte, 

compte tenu du nombre de doublets libres et de doublets liants 

sur ’atome central. 

(a) (b) 

Chaque modéle boules et batonnets montre les géométries 

électronique et moléculaire d’une molécule générale. 

Expliquez ce qui est incorrect dans chacune des géométries 

moléculaires et donnez la géométrie moléculaire correcte, 

compte tenu du nombre de doublets libres et de doublets liants 

sur l’atome central. 

(a) 

Déterminez la géométrie autour de chaque atome interne dans 

chacune des molécules et dessinez un schéma de la molécule. 

(a) CH;0H. (b) CH3;0CH;3. (ce) H,0, (HOOH). 

Déterminez la géométrie autour de chaque atome interne dans 

chacune des molécules et faites un schéma de la molécule. 

(a) CH3NH). 

(b) CH;CO,CH; (H;CCOOCH;, les deux atomes O liés au 

deuxiéme C). 

(c) NH,CO,H (H,NCOOH, les deux atomes O liés a C). 
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Forme des molecules et polarite (6.4) 

®>20. 

@31. 

Expliquez pourquoi les molécules CO, et CCl, sont toutes les 

deux non polaires méme si elles comportent des liaisons 

polaires. 

CH,F est une molécule polaire, méme si la géométrie tétraé- 

drique donne souvent naissance a des molécules non polaires. 

Expliquez pourquoi. 

Déterminez si chaque molécule du probléme 18 est polaire 

ou non polaire. 

Déterminez si chaque molécule du probléme 19 est polaire 

ou non polaire. 

Déterminez si chaque molécule est polaire ou non polaire. 

(a) SCh. (b) SCly. (c) BrCls. 

Déterminez si chaque molécule est polaire ou non polaire. 

(a) SiC. (b) CF,Clo. (©) SeFs. (d) IFs. 

Forces intermoléculaires (6.5) 

® 36. 

®@ 37. 

@33. 

© 39. 

Mj 40. 

My 41. 

Déterminez les types de forces intermoléculaires dans chaque 

élément ou composé. 

(a) N>. (b) NH3. (c) CO. (d) CCly. 

Déterminez les types de forces intermoléculaires dans chaque 

élément ou composé. 

(a) Kr. (b) NCI. (c) SiHy. (d) HF. 

Déterminez les types de forces intermoléculaires dans chaque 

élément ou composé. 

(a) HCl. (b) H,0. (c) Bro. (d) He. 

Déterminez les types de forces intermoléculaires dans chaque 

élément ou composé. 

(a) PH3. (b) HBr. (c) CH30H. (d) L. 

Classez ces composés en ordre croissant de point d’ébullition. 

Expliquez votre raisonnement. 

(a) CHy4. (c) CH3CH,Cl. 

(b) CH3;CH;. (d) CH3;CH,OH. 

Classez ces composés en ordre croissant de point d’ébullition. 

Expliquez votre raisonnement. 

(a) HS. (b) H,Se. (c) H.O. 

Problemes récapitulatifs 

48. 

049. 

Chaque composé contient des liaisons ioniques et covalentes. 

Sé€parez les ions et écrivez les structures de Lewis (ioniques) et, 

entre crochets, celles de Lewis-Pauling pour l’ion moléculaire 

(a) BaCO3. (Donnez les structures de résonance.) 

(b) Ca(OH)),. 

(c) KNO3.(Donnez les structures de résonance.) 

(d) LilO. 

Chaque composé contient des liaisons ioniques et covalentes. 

Séparez les ions et écrivez les structures de Lewis (ioniques) 

et, entre crochets, celles de Lewis-Pauling pour lion 

moléculaire. 

(a) RbIO;. 

(b) NH,Cl. 

(c) KHSO3.(Donnez les structures de résonance.) 

(d) Sr(CN)>. 

De nombreux composés organiques comportent des structures 

carbonées cycliques. Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de 

ces composés cycliques, en indiquant les structures de réso- 

nance, si nécessaire. 

(a) CyHg. 

(b) Cy4Hy (résonance). 
(ce) CoHj2. 
(d) CoHg (résonance). 

My 42. 

iM) 43. 

mM 44. 

my) 45. 

| 46. 

Mj 47. 

M51. 

@52. 

Dans chaque paire ci-dessous, choisissez le composé dont 

le point d’ébullition est le plus élevé. Expliquez votre 

raisonnement. 

(a) CH;0H ou CH3SH. 

(b) CH,0CH; ou CH3;CH,OH. 

(c) CHy ou CH3CHs3. 

Dans chaque paire ci-dessous, choisissez le composé dont 

le point d’ébullition est le plus élevé. Expliquez votre 

raisonnement. 

(a) NH; ou CHy. 

(b) CS, ou CO). 

(c) CO; ou NOs. 

Dans chaque paire ci-dessous, choisissez le composé dont 

la pression de vapeur (tendance a s’évaporer) est la plus élevée 

a une température donnée. Expliquez votre raisonnement. 

(a) Br, ou I. 

(b) HS ou H,0. 

(c) NH; ou PH. 

Dans chaque paire ci-dessous, choisissez le composé dont 

la pression de vapeur (tendance a s’évaporer) est la plus élevée 

a une température donnée. Expliquez votre raisonnement. 

(a) CH, ou CH;Cl. 

(b) CH;CH,CH,OH ou CH;0H. 

(c) CH;OH ou H,CO. 

Déterminez si chaque paire de substances forme une solution 

homogeéne quand on les combine (qui se ressemble s’assemble !). 

Pour celles qui forment des solutions homogeénes, indiquez le 

type de forces en jeu. 

(a) CCl, et H50. (c) Bry et CCly. 

(b) KCl et H,0. (d) CH;CH,OH et H,0. 

Déterminez si les composés de chacune des paires ci-dessous 

forment une solution homogéne quand on les combine (qui se 

ressemble s’assemble!). Pour ceux qui donnent des solutions 

homogénes, indiquez le type de forces en jeu. 

(a) CH3;CH,CH,CH>CH; et CH;CH»CH»CH>CH>CH;3. 

(b) CBr, et H,O. 

(c) LiNO; et H,O. 

(d) CH30H et CH;CH,CH>,CH>CH3. 

Les acides aminés sont les constituants élémentaires des 

protéines. L’acide aminé le plus simple est la glycine 

(H,NCH,COOH). Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de 

la glycine. (Indice: Les atomes centraux dans la structure 

squelettique sont l’azote lié 4 un carbone qui, a son tour, est lié 

a un autre carbone. Les deux atomes d’oxygéne sont liés 

directement a l’'atome de carbone le plus a droite.) 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de lacide nitrique 

(atome d’hydrogéne est attaché a l'un des atomes d’oxy- 

gene). Indiquez les trois structures de résonance en alternant 

la liaison double entre les trois atomes d’oxygéne. Utilisez 

les charges formelles pour déterminer laquelle des structures 
de résonance est la plus importante pour la structure de 
Pacide nitrique. 

Le phosgéne (Cl,CO) est un gaz toxique qui a été utilisé 
comme arme chimique au cours de la Premiére Guerre mon- 
diale et est un agent potentiel pour le terrorisme chimique. 
Ecrivez la structure de Lewis-Pauling du phosgéne. Indiquez 
les trois formes de résonance en alternant la liaison double 
entre les trois atomes terminaux. Quelle structure de réso- 
nance est la meilleure ? 



<> 54. 

mss. 

Mj 56. 

My 57. 

My) 58. 

My 59. 

Mj 60. 

Lion cyanate (OCN_ ) et Pion fulminate (CNO~) partagent les 
trois mémes atomes, mais possédent des propriétés énormé- 
ment différentes. Lion cyanate est stable, alors que l’ion fulmi- 
nate est instable et forme des composés explosifs. Les structures 
de résonance de lion cyanate ont été décrites A la page 229. 
Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de l’ion fulminate (avec 
les formes de résonance possibles) et utilisez la charge formelle 
pour expliquer pourquoi l’ion fulminate est moins stable (et par 
conséquent plus réactif) que l’ion cyanate. 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de chaque composé 
organique a partir de sa formule structurale condensée. 
(a) C3Hg. 

(b) CH;0CH3. 

(c) CH3COCH;. 

(d) CH;COOH. 

(e) CH;CHO. 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de chaque composé 

organique a partir de sa formule structurale condensée. 

(a) C5Hy. 

(b) CH3NH>. 

(c) HCHO. 

(d) CH3;CH,OH. 

(e) HCOOH. 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de HCSNH>. (Les 

atomes de carbone et d’azote sont liés ensemble et l’atome de 

soufre est lié 4 l’'atome de carbone.) Identifiez chaque liaison 

dans la molécule comme polaire ou non polaire. 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de ’urée, HJNCONHS, 

un composé provenant de la dégradation des protéines et pré- 

sent dans Purine. (Latome de carbone central est lié aux deux 

atomes d’azote et a l’atome d’oxygeéne.) L'urée contient-elle des 

liaisons polaires ? Quelle liaison dans lurée est la plus polaire ? 

Certaines théories sur le vieillissement semblent indiquer que 

des radicaux libres causent certaines maladies et peut-étre le 

vieillissement en général. Selon le modéle de Lewis-Pauling, 

ces molécules 4 nombre impair d’électrons ne sont pas chimi- 

quement stables et réagissent rapidement avec d’autres molé- 

cules. Les radicaux libres peuvent réagir avec des molécules 

dans la cellule, comme |’ADN, et provoquer des modifications 

structurales causant le cancer ou d’autres maladies. Les radi- 

caux libres peuvent également attaquer les molécules présentes 

sur les surfaces des cellules, les faisant paraitre comme étran- 

géres au systéme immunitaire de l’organisme. Le systéme 

immunitaire élimine alors ces cellules, affaiblissant ainsi 

lorganisme. Ecrivez les structures de Lewis-Pauling de chaque 

radical libre en cause dans cette théorie du vieillissement. 

(a) O,. 

(b) O'. 

(c) OH. 

(d) CH;00 €électron non apparié sur l’oxygene terminal). 

Les radicaux libres jouent un réle crucial dans de nombreuses 

réactions importantes touchant l’environnement. Par exemple, 

le smog photochimique, c’est-a-dire le smog qui résulte de 

action du soleil sur les polluants atmosphériques, se forme 

en partie en deux étapes : 

NO, lumiére UV NO +0 

O+ Op =) 103 

Le produit de cette réaction, l’ozone, est un polluant present 

dans la basse atmosphére. (L’ozone de la haute atmosphere 

My 61. 

Mj 02. 

Mj 63. 

® 64. 
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fait partie naturellement de l’atmospheére et facilite la vie sur 

la terre en protégeant les étres vivants de la lumiére ultravio- 

lette.) Lozone est un irritant pour les yeux et les poumons, et 

il accélere également I’altération des produits du caoutchouc. 

Ecrivez de nouveau les réactions ci-dessus en utilisant des 

structures de Lewis-Pauling de chaque réactif et produit. 

Identifiez les radicaux libres. 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de chaque composé. 

(a) Cl,O, (aucun lien CI—C)). 

(b) H3PO3 (dans les oxacides, les H sont portés par le O). 

(c) H3AsO, (dans les oxacides, les H sont portés par le O). 

Lion azoture, N3 , est un ion symétrique, dont toutes les 

structures contribuantes ont des charges formelles. Ecrivez 

trois structures de Lewis-Pauling contribuantes importantes 

pour cet ion. 

Les acides aminés sont des composés biologiques qui se lient 

ensemble de manieére a former les protéines, les molécules a 

tout faire des organismes vivants. La structure squelettique de 

quelques acides aminés simples est illustrée ci-dessous. Pour 

chaque structure squelettique, complétez la structure de 

Lewis-Pauling, déterminez la géométrie autour de chaque 

atome interne et faites un dessin de la molécule, a l’aide des 

conventions pour les liaisons de la section 6.3. 

iS Ue) 
| ll ia! 

SH 

(c) Cystéine. 

NH, 

(b) Asparagine. 

Le code génétique repose sur quatre bases différentes dont les 

structures sont présentées ci-dessous. Déterminez la géomé- 

trie de chaque atome interne de ces quatre bases. 

H N 
N O H O Z Z 

He He ac 
5 3 5 3 He? oN C2 , >NH Z x H,C~ Soe 

NH) O 
(a) Cytosine. (c) Thymine. 

ke 1 
Ee EN NN 

Nj 6 Ae IN HN, 6 5C Ne 

sro sll gos st oral “CH 
AGEs Ce. Oe (Cee 

So Tr a Ma NJ 
Cail S H,N N 

(d) Guanine. (b) Adénine. 
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On classe généralement les vitamines en deux groupes: celui des vitamines liposolubles, qui ont tendance a s'accu- 

muler dans l’organisme (de sorte qu’une surconsommation peut étre nocive), et celui des vitamines hydrosolubles, qui 

sont éliminées rapidement de l’organisme en passant dans l'urine. Examinez la formule structurale et le modeéle 

compact de chaque vitamine et déterminez si elle est liposoluble (en majeure partie non polaire) ou hydrosoluble 

(en majeure partie tres polaire). 

ES 

a Nl 

, LG HO CH OG a 
Noi Hc c= Gla 

Sil) ak / 
C=C 

ie N 
HO OH 

(a) Vitamine C. 

(b) Vitamine A. 

D> 66. Leau enléve difficilement la graisse des assiettes ou des mains 

parce que les molécules de graisse n’interagissent que par des 

forces de dispersion et les‘molécules d’eau, que par des ponts 

hydrogéne. L’ajout de savon a l’eau permet toutefois de dissoudre 

les graisses. Examinez la structure du stéarate de sodium (un 

savon) ci-dessous et expliquez son fonctionnement. 

i 
CH3(CH))j6C —ONa™ 

Le brome peut former des composés ou des ions avec un 

nombre d’atomes de fluor qui peut varier d’un a cing. Ecrivez 

les formules de ces cing espéces, et décrivez leurs géométries 

électronique et moléculaire. 

(c) Niacine (vitamine B3). 

CH, 

Ge Press 
Deal 

i. eal aa ate ioe x ‘ 
Cis GOR we CHa CHa CH CHa CE eer 

C07. NCH, “CH, °CH, 3G) Clie ca cr 

(d) Vitamine E. 

M68. Ecrivez la structure de Lewis d’une molécule de formule 

C,H,Cl, dont le moment dipolaire est 0. 

Dy 69. Pour chaque composé, écrivez la structure de Lewis appro- 

priée, déterminez la géométrie a l’aide de la théorie RPEV; 

déterminez si la molécule est polaire, identifiez ’hybridation 

de tous les atomes internes et faites un schéma de la molécule, 

selon la théorie de la liaison de valence (section 5.7), en mon- 

trant le recouvrement des orbitales. 

(a) COF, (le carbone est l’atome central). 

(b) S5Cl, (CISSCI). 

(c) SF,. 

Pour chaque composé, écrivez la structure de Lewis appro- 

priée, déterminez la géométrie a l’aide de la théorie RPEV; 

déterminez si la molécule est polaire, identifiez l’hybridation 

de tous les atomes internes et faites un schéma de la molécule, 

selon la théorie de la liaison de valence (section 5.7), en mon- 

trant le recouvrement des orbitales. 

(a) IFs. 

(b) CH,CHCH3. 

(c) CH3SH. 



‘M| 71. Expliquez la variation des points de fusion des halogénures 

@>73. 

74. 

75. 

76. 

77. 

Mj 83. 

d’hydrogéne. 

HI Oeil 

allie =Giey.5) (C 

Ce 1.147 3)" 

HF Os © 

Problemes défis 

Ltat standard du phosphore a 25 °C est Py. Cette molécule a 
quatre atomes P équivalents, aucune double ou triple liaison 

et pas d’octets étendus. Ecrivez sa structure de Lewis. 

Un composé de formule CgHg ne comporte ni liaison double 

ni liaison triple. Tous les atomes de carbone sont chimique- 

ment identiques, de méme que tous les atomes d’hydrogéne. 

Ecrivez la structure de Lewis de cette molécule. 

Trouvez l'état d’oxydation de chaque soufre dans la molécule 

H,S,4, qui a un agencement linéaire de ses atomes. Le calcul 

de |’état d’oxydation est similaire a celui de la charge formelle, 

mais au lieu de donner un électron a chacun des atomes de la 

liaison, les deux électrons liants sont attribués a l’atome le 

plus électronégatif. 

Les espéces NO, NO,* et NO, , dans lesquelles N est 

Vatome central, ont des angles de liaison trés différents. 

Expliquez en quoi ces angles peuvent différer par rapport aux 

angles théoriques et justifiez votre estimation. 

Les angles de liaison augmentent de facon réguliére dans la 

série PF3, PCI; et PI;. Aprés avoir consulté les données sur les 

rayons atomiques (section 4.5, p. 155), proposez une explica- 

tion a cette observation. 

Parmi les énoncés ci-dessous, choisissez celui qui illustre le 

mieux l’idée fondamentale de la théorie RPEV. Expliquez ce 

qui est incorrect dans chacun des autres énoncés. 

(a) Langle entre deux ou plusieurs liaisons est déterminé sur- 

tout par les répulsions entre les électrons dans ces liaisons 

et les autres électrons (doublet libre) sur ’atome central 

d’une molécule. Chacun de ces groupes d’électrons (élec- 

trons liants ou électrons de doublets libres) abaisse son 

énergie potentielle en s’éloignant le plus possible des 

autres groupes d’électrons, déterminant ainsi la géométrie 

de la molécule. 

Langle entre deux ou plusieurs liaisons est déterminé 

surtout par les répulsions entre les électrons dans ces liai- 

sons. Chacun de ces électrons liants abaisse son énergie 

(b) 
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Mj 72. Expliquez la variation des points d’ébullition des composés. 

My 84, 

Hye @ 226 
H,Se —41,5°C 
HS.  =607.@ 
H,O +100°C 

Ecrivez la structure de Lewis-Pauling de l’acétamide 

(CH;CONH,), un composé organique, et déterminez la géo- 

métrie autour de chaque atome interne. Des expériences 

démontrent que la géométrie autour de l’atome d’azote dans 

lacétamide est presque plane. Quelle structure de résonance 

permet d’expliquer la géométrie plane autour de l’atome 

d’azote ? 

Ecrivez les structures de Lewis-Pauling pour deux composés 

possibles de formule CH3;NO,. Selon vous, lequel des deux 

composés doit avoir langle de liaison ONO le plus grand? 

On fait chauffer un bloc de glace (H,O(s)) et un bloc de glace 

seche (CO,(s)) jusqu’a leur évaporation (rappel: a l’état 

gazeux, les molécules se déplacent librement). Expliquez la 

différence entre les deux processus sur le plan moléculaire. 

Quelle est la caractéristique commune 4 toutes les forces 

intermoléculaires ? 

Classez ies substances suivantes en ordre théorique croissant 

de leur point d’ébullition: H,O, NH; et HF. 

potentielle en s’éloignant le plus possible des autres groupes 

d’électrons, déterminant ainsi la géométrie de la molécule. 

La géométrie d’une molécule est déterminée par les formes 

des orbitales qui se recouvrent de manieére a établir les liai- 

sons chimiques. Par conséquent, pour déterminer la géo- 

métrie d’une molécule, il faut commencer par connaitre les 

formes des orbitales qui interviennent dans les liaisons. 

(c) 

Supposons qu’une molécule renferme quatre groupes liants et 

un doublet libre sur ’atome central. Supposons de plus que la 

molécule soit confinée a deux dimensions (cette supposition 

est purement hypothétique afin de faciliter la compréhension 

des principes fondamentaux de la théorie RPEV). Dessinez 

un schéma de la molécule et estimez les angles de liaison. 
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CHAPITRE Gaz, liquides et solides: 
forces intermoléculaires 

et substances 

A V’échelle moléculaire, 

c’est une piste de danse 

endiablée. 

Roald Hoffmann 

(NE EN 1937) 

Des études récentes semblent indiquer que la remarquable capacité du lézard gecko a escalader 

les murs et a adhérer aux surfaces solides repose sur les forces intermoléculaires. 

7.1. Gecko grimpeur et forces 7.5 Liquides: vaporisation et pression 
intermoléculaires 272 de vapeur 286 

7.2 Solides, liquides et gaz: 7.6 Solides 290 

une comparaison a |’échelle 7-7) Weaunine sibstanes 

moléculaire 272 extraordinaire 295 

73 Gaz 275 7.8 Changements d'état 296 
7.4 Liquides: tension superficielle, 79 

7 Diagra 
viscosité et capillarité 283 OISM Es esphasese., 20" 
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A Chacun des millions de poils microsco- 

piques sur les pattes du gecko se ramifie 

pour se terminer en pointes aplaties 

appelées spatules. 

u chapitre 1, nous avons appris que la matiére existe essentiellement dans trois états: 

solide, liquide et gaz. Les états solide et liquide ont plus de points communs entre eux 

qu'ils n’en ont avec l'état gazeux. En effet, dans |'état gazeux, les particules consti- 

tuantes — atomes ou molécules — sont trés distantes les unes des autres et n’interagissent 

pas beaucoup entre elles, car les forces de cohésion sont pratiquement inexistantes. Dans les 

états condensés, les particules constituantes sont proches les unes des autres et établissent 

entre elles des forces d’attraction modérées (forces intermoléculaires) a fortes (liaisons). 

Contrairement a |’état gazeux, pour lequel on dispose d’un bon modéle quantitatif simple 

(la théorie cinétique moléculaire) permettant de décrire et de prédire le comportement 

des gaz, il n’existe pas de tel modéle pour les phases condensées (liquides et solides). En fait, 

la modélisation des états condensés est un domaine de recherche actif aujourd’hui. Dans le 

présent chapitre, nous nous intéresserons a la description des états de la matiére et de leurs 

propriétés, et nous présenterons quelques principes qualitatifs pour nous aider a comprendre 

ces propriétes. 

Gecko grimpeur et forces 
intermoléculaires 

Le gecko peut grimper sur une fenétre de verre poli en quelques secondes ou méme mar- 

cher au plafond. I] peut supporter tout son poids par un simple contact de ses doigts avec 

une surface. Comment est-ce possible ? D’aprés les travaux récents effectués par plusieurs 

scientifiques, ces prouesses du gecko se jouant des lois de la gravité proviendraient des 

forces intermoléculaires, les forces attraction qui existent entre les molécules. 

Lexplication de cette capacité surprenante du gecko réside dans les millions de poils 

microscopiques, appelés sétules, qui recouvrent l’extrémité de ses pattes. Chaque sétule 

mesure entre 30 et 130 mm de longueur et se ramifie pour se terminer en plusieurs cen- 

taines de pointes aplaties appelées spatules, comme on peut le voir sur la photo. Cette 

structure exceptionnelle donne naissance a de nombreux points de contact, fournissant aux 

doigts du gecko un contact particuliérement étroit avec les surfaces verticales qu’il gravit. 

Ce contact étroit permet la formation de forces intermoléculaires de dispersion — impor- 
tantes a courtes distances seulement — qui retiennent le gecko au mur ou au plafond. 

De fagon plus générale, les forces intermoléculaires (ou dans certains cas les liaisons 

chimiques entre les atomes) expliquent la cohésion de la matiére. L’état d’un échantillon 

de matiére — solide, liquide ou gaz — dépend de la puissance des forces intermoléculaires 

ou des liaisons entre les particules constituantes par rapport a la quantité d’énergie ther- 

mique dans I’échantillon. Rappelez-vous que les molécules et les atomes qui composent 

la matie¢re sont animés d’un mouvement aléatoire perpétuel et que celui-ci augmente 

avec l’élévation de la température. L’énergie associée 4 ce mouvement est appelée éner- 

gie thermique. Lorsque l’énergie thermique est faible par rapport aux forces intermolé- 

culaires ou aux liaisons chimiques, la matiére tend a étre liquide ou solide. Lorsque 
l’Energie thermique est élevée, les forces intermoléculaires deviennent inefficaces, et la 
matiére passe alors a l'état gazeux. 

Solides, liquides et gaz: une comparaison 
a l’echelle moléculaire 

Nous avons vu aux chapitres 5 et 6 que les forces de cohésion qui retiennent les atomes ou 
les molécules les unes aux autres peuvent étre classées en deux catégories. Les forces de 
liaison (aussi appelées intramoléculaires), importantes, rattachent les atomes les uns aux 
autres grace a des forces électrostatiques (liaisons métalliques ou ioniques) ou par un partage 
dorbitale entre deux atomes (liaisons covalentes). Beaucoup plus faibles, les forces inter- 
moléculaires (forces de dispersion, forces dip6le-dipéle, dont les ponts hydrogéne, et forces 
ion-dipdle) expliquent la cohésion dans les substances moléculaires. 



7.2 Solides, liquides et gaz: une comparaison a |’échelle moléculaire 

Afin d’amorcer notre compréhension des différences entre les trois états courants de 
la matiére, examinons le tableau 7.1. Remarquez que les masses volumiques des états solide 
et liquide sont beaucoup plus élevées que celle de l’état gazeux. Notez également que les 
volumes molaires des états solide et liquide sont plus semblables entre eux qu’ils ne le sont 
par rapport a l’état gazeux. Les représentations moléculaires illustrent la raison de ces 
différences. Les molécules dans l’eau liquide et la glace sont en contact étroit les unes avec 
les autres, se touchant presque. Elles sont maintenues par les forces de dispersion et par les 

interactions dipdle-dipdle de type ponts hydrogéne, alors que les molécules de l’eau 
gazeuse sont séparées par de grandes distances et que les forces intermoléculaires y sont 

pratiquement inexistantes. Notez que la représentation moléculaire de l’eau a l’état gazeux 

au tableau 7.1 n’est pas a l’échelle, car les molécules d’eau dans le dessin devraient étre 

beaucoup plus éloignées les unes des autres par rapport a leur taille. (Si elle était dessinée 

a l’échelle, seul un fragment de molécule apparaitrait dans le schéma.) Ainsi, la grande 

distance qui sépare les molécules permet d’expliquer la faible masse volumique de l’eau 
gazeuse (plus de 1000 fois plus faible que celles des états liquide et solide). 

Tableau 72 | 7m) Les trois états de l'eau 

Température Masse volumique Volume 
Phase (°C) (g/cm?, a 1 atm) molaire Vue moléculaire 

e.) | 

ETS 100 5,90 x 10-4 30,5 L 2 
(vapeur) 

¥ 

Liquide (eau) 20 0,998 18,0 mL 

Solide (glace) 0 0,917 19,6 mL 

Remarquez également que, dans le cas de l’eau, le solide est légerement moins dense 

que le liquide (sa masse volumique est légérement plus faible). I] s’agit d’un comportement 

atypique. En effet, la plupart des solides sont légerement plus denses que leurs liquides 

correspondants parce que les molécules se rapprochent lors de la congélation (création 

d’un maximum de forces intermoléculaires). Comme on le verra a la section 7.7, la glace 

est moins dense que l’eau liquide parce que la structure cristalline particuliére de la glace 

permet une légére séparation des molécules d’eau au moment de la congélation. 

Du point de vue moléculaire, la liberté de mouvement des molécules ou des atomes 

constituants illustre une différence importante entre les liquides et les solides. Méme si les 

atomes ou les molécules dans un liquide sont en contact étroit, l’énergie thermique plus 

importante en phase liquide affaiblit les forces intermoleéculaires ou les liaisons, ce qui 

permet aux molécules ou aux atomes de se déplacer et de tourner les uns autour des autres. 

Ce phénoméne ne se produit pas dans les solides, car les atomes ou les molécules retenus 

par de puissantes forces intermoléculaires ou par des liaisons efficaces sont presque 

immobilisés dans leurs positions, ne pouvant que vibrer sans cesse autour d’un point fixe. 

Le tableau 7.2 résume les propriétés des liquides et des solides, de méme que les propriétés 

des gaz aux fins de comparaison. 
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A FIGURE 7.1 Les liquides adoptent 

la forme de leur contenant Quand 

vous versez de l’eau dans un récipient, 

elle adopte la forme du récipient parce que 

les molécules d'eau sont libres de s’écouler. 

Selon certaines définitions, un solide 

amorphe est considéré comme un 

état unique, différent de l'état solide 

normal parce qu'il manque d’ordre 

sur de longues distances. 

irl iir iW Propriétés des états de la matiére : 

Masse Intensité des forces intermoléculaires 

Etat volumique Forme Volume ou des liaisons” 

Gaz Faible Indéfinie Indéfini Faible 

Liquide Elevée Indéfinie —— Défini Modérée 

Solide Elevée Définie Défini Forte 

* Par rapport a |’énergie thermique. 

Les liquides tout comme les gaz adoptent la forme de leurs contenants parce que les 

atomes ou les molécules qui les composent sont libres de s’écouler (ou de se déplacer les 

uns par rapport aux autres) (figure 7.1). Contrairement aux gaz, les liquides se compriment 

difficilement parce que les molécules ou les atomes qui les composent sont en contact 

étroit; on ne peut les rapprocher plus qu’ils le sont. Au contraire, dans un gaz, les molé- 

cules sont trés distantes les unes des autres et il est facile de les forcer a occuper un 

volume plus petit en augmentant la pression externe (figure 7.2). 

Molécules rapprochées — Molécules largement espacées — 
difficilement compressibles tres compressibles 

Liquide Gaz 

A FIGURE 7.2 Les gaz sont compressibles Dans un liquide, les molécules sont proches les unes des autres et 

sont difficilement compressibles. Dans un gaz, les molécules sont trés espacées, ce qui rend les gaz compressibles. 

Les solides ont une forme définie parce que, contrairement aux liquides et aux gaz, 

les molécules ou les atomes composant les solides sont figés en place. Comme les 

liquides, les solides ont un volume défini et ne peuvent généralement pas étre comprimés 

parce que les molécules ou les atomes qui les composent sont déja en contact étroit. Les 

solides peuvent étre cristallins quand les atomes ou les molécules qui les composent sont 

disposés dans un réseau tridimensionnel bien ordonné (par exemple, le sel de table), ou ils 
peuvent étre amorphes (par exemple, le verre), quand les atomes ou les molécules qui les 
composent ne sont pas disposés de fagon réguliere sur de longues distances. 

Changements d’état: une introduction 
Un etat de la matiere peut étre transformé en un autre état sous l’effet d’un changement de 
température, de pression ou des deux. Par exemple, la glace solide peut étre convertie en 
eau liquide par chauffage, et l’eau liquide peut étre convertie en glace solide par refroidis- 
sement. Le diagramme suivant montre les trois états de la matiére et les changements des 
conditions qui induisent habituellement les transitions entre eux. 

Notez qu'il est possible de réaliser des transitions entre I’état liquide et I’état gazeux 
non seulement en chauffant et en refroidissant, mais aussi en modifiant la pression. En 
général, des augmentations de pression favorisent un état plus dense, de sorte qu’élever la 
pression au-dessus d’un échantillon de gaz entraine une transition vers I’état liquide. 
Lexemple le plus familier de ce phénoméne est le propane liquide (PL), un gaz utilisé 



Chaleur ou 
pression réduite Chaleur 

Refroidissement ou 
pression augmentée 

Solide Liquide 

comme combustible dans les barbecues et les lanternes. A température ambiante et a la 

pression atmosphérique, le propane se trouve a I’état gazeux. Cependant, il se liquéfie 

lorsqu’il est soumis a des pressions dépassant environ 275 kPa. Le propane acheté en 

bouteille est sous pression et, par conséquent, sous la forme liquide. Quand vous ouvrez 

la bonbonne, une partie du propane s’échappe sous forme de gaz, abaissant la pression 

dans le récipient pour un bref instant. Immédiatement, cependant, une partie du propane 

liquide s’évapore, remplacant le gaz qui s’est échappé. Entreposer des gaz comme le pro- 

pane sous forme liquide est économique parce que, dans leur forme liquide, ils occupent 

beaucoup moins d’espace. 

Lien conceptuel 7.1 Changements d'état 

Le diagramme moléculaire ci-dessous illustre un échantillon d’eau liquide. 

PPCKe 

Quel diagramme représente le mieux la vapeur qui s’échappe d’un pot d’eau 

bouillante ? 

C. a a) 2 2 oI @ 12 J 2 @ 

9. >e, @ od Set da, * a 
' . @ 

Gaz 
Au chapitre 1, vous avez appris comment la méthode scientifique passe des observations 

aux lois et finalement aux théories. Une théorie du comportement des gaz explique, par 

exemple, pourquoi le volume d'un gaz augmente quand la température s’éléve. Le modéle 

le plus simple pour expliquer le comportement des gaz est la théorie cinétique des gaz. 

Dans sa version la plus élémentaire, on néglige les forces qui peuvent s’exercer entre les 
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TPN ou température et pression 

normales sont des conditions 

de pression et de température 

normalisees, soit celles au niveau 

de la mer (0 °C et 101,3 kPa). 

Molécules de gaz 

Surface 

Force 

A FIGURE 7.4 Pression d'un gaz 
La pression est la force par unité de surface 

exercée par des particules de gaz qui 

entrent en collision avec les surfaces 

qui les entourent. 

atomes ou les molécules gazeux : ce sont ces gaz dits « parfaits », avec lesquels vous avez 

travaillé au secondaire. Une mole d’un gaz parfait occupe un volume de 22,41 L a tem- 

pérature et pression normales (TPN). La figure 7.3 illustre le volume molaire de plu- 

sieurs gaz réels 1 TPN. Comme vous pouvez le constater, le volume de la plupart de ces 

gaz est tres proche de 22,41 L, ce qui signifie qu’ils ont un comportement qui ressemble 

fortement a celui des gaz parfaits. Les gaz se comportent de fagon idéale quand les deux 

hypothéses suivantes sont vraies: 1) le volume des particules du gaz est négligeable par 

rapport & la distance qui les sépare; et 2) les forces de cohésion entre les particules de gaz 

sont négligeables. A TPN, ces hypothéses sont valides pour la plupart des gaz courants, 

d’ot les volumes similaires observés a la figure 7.3. Toutefois, elles ne tiennent plus dans 

le cas de pressions plus élevées et de températures plus faibles comme nous le verrons un 

peu plus loin. 

Volume molaire 

ZZAVE, e220elm P2230 FZZ40W 

d Py 

Volume molaire (L) 

Gaz parfait Cl, CO, NH; N> He H, 

A FIGURE 7.3 Volume molaire des gaz réels Les volumes molaires de plusieurs gaz a TPN sont tous prés 

de 22,41 L, ce qui indique que la déviation au comportement idéal est petite. 

Rappelez-vous que la pression est le résultat des collisions constantes entre les atomes 

ou les molécules dans un gaz et les surfaces qui les entourent (figure 7.4). A cause de la pres- 

sion, on peut boire avec des pailles, gonfler des ballons de basket-ball et respirer. Les varia- 

tions de pression dans l’atmosphére terrestre créent le vent et les changements de pression 

nous aident a prévoir les conditions météorologiques. La pression est tout autour de nous et 

méme a l’intérieur de notre corps; par exemple, elle permet la circulation du sang dans les 

vaisseaux sanguins, les échanges gazeux dans les poumons ou la filtration de Purine dans 

les reins. La pression exercée par un échantillon de gaz est la force par unité de surface qui 

résulte des collisions de particules de gaz avec les surfaces environnantes : 

f force F 
Pression = ———— = — 

surface A 

Gaz parfaits et théorie cinétique moléculaire 
Dans la théorie cinétique des gaz, un gaz est représenté comme un ensemble de particules 
(soit des molécules, soit des atomes, selon la nature du gaz) en mouvement constant 
(figure 7.5). Une particule se déplace en ligne droite jusqu’a ce qu’elle entre en collision 
avec une autre particule (ou avec la paroi du contenant). Les postulats de base (ou hypo- 
theses) de la théorie cinétique moléculaire sont les suivants : 

1. La taille dune particule est négligeable. La théorie cinétique moléculaire suppose 
que les particules elles-mémes n’occupent aucun volume, méme si elles ont une masse. 
Ce postulat est justifié parce que, sous des pressions normales, l’espace entre les 
atomes ou les molécules dans un gaz est considérable par rapport a la taille des molé- 
cules ou des atomes eux-mémes. Par exemple, dans un échantillon d’argon a TPN, les 
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atomes occupent seulement environ 0,01 % du volume et la distance moyenne d’un —_ Théorie cinétique moléculaire 

atome d’argon a un autre est de 3,3 nm. En comparaison, le-rayon atomique de ?argon—_ 2-2 -77NYNYNYNTNT 

est de 97 pm. Si un atome d’argon était de la taille d’une balle de golf, son plus proche 

voisin se trouverait, en moyenne, a un peu plus de 1,2 m de distance, a TPN. 

2. L’énergie cinétique moyenne d’une particule est proportionnelle 4 la tempéra- 

ture en kelvins. Le mouvement des atomes ou des particules dans un gaz est di a 

l’énergie thermique qui se distribue parmi les particules du gaz. A tout moment, 

certaines particules se déplacent plus vite que d’autres — il y a une distribution des 

vitesses —, mais plus la température est élevée, plus le mouvement de l’ensemble est 

rapide, et plus l’énergie cinétique moyenne est grande. Remarquez que l’énergie ciné- 

tique (5 my’ ) — et non la vitesse — est proportionnelle a la température. Les atomes 

d’un échantillon d’hélium et d’un échantillon d’argon a la méme température pos- 

sedent la méme énergie cinétique moyenne, mais ils n’ont pas la méme vitesse 

moyenne. Etant donné que les atomes d’hélium sont plus légers, ils doivent se dépla- 

cer plus vite pour avoir la méme énergie cinétique que les atomes d’argon. 

a i i : : 
3. te collision d une particule avec une autre (ou avec les parois) est completement —_4 F/GURE7.5 Modeéle de comporte- 

élastique. Cela signifie que lorsque deux particules entrent en collision, elles peuvent ment des gaz Dans la théorie cinétique 

échanger de l’énergie, mais il n’y a pas de perte dénergie globale. Toute énergie —_— moléculaire des gaz, un échantillon de 

cinétique perdue par une particule est complétement gagnée par l'autre. [len est ainsi _ 92 &St representé comme un ensemble 
: 5 : te : de particules en mouvement rectiligne 

parce que les particules ne sont pas déformées par la collision. Autrement dit, une constant. La taille de chaque particule 

rencontre entre deux particules dans la théorie cinétique moléculaire ressemble plus est négligeable et leurs collisions sont 

a la collision entre deux boules de billard qu’entre deux mottes d’argile (figure 7.6). élastiques. 

Entre les collisions, les particules n’exercent aucune force l’une sur l’autre. 

“Collision élastique Collision inélastique | 

Pant 

A FIGURE 7.6 Collisions élastiques et inélastiques La collision entre deux boules de billard est élastique: 
I'énergie cinétique totale des corps en collision est la méme avant et apres la collision. Par contre, la collision 

entre deux mottes d’argile est inélastique : |’énergie cinétique des corps en collision est dissipée sous forme 

de chaleur durant la collision. 

| EXEMPLE 7. Modele cinétique des gaz 

Un ballon a température ambiante contient des quantités parfaitement égales d’O>(g), 

de H,O(g) et de H2(g) (en moles). 

| (a) Quel gaz exerce la plus grande pression partielle ? 

(b) Dans quel gaz les molécules ont-elles la plus grande énergie cinétique moyenne ? 

(c) Dans lequel de ces trois gaz les molécules possédent-elles la plus grande vitesse 

moyenne ? 

(d) Si on pereait un petit trou dans le ballon, quel gaz effuserait (se disperserait) 

le plus rapidement ? 
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SOLUTION 

(a) La pression d’un gaz est causée par les collisions des molécules sur les parois 

du ballon. La pression partielle est la pression exercée par un composant gazeux 

particulier 4 l’intérieur d’un mélange. Dans le ballon, il y a des quantités équimo- 

laires (méme nombre de moles) de chacun des gaz. Comme la pression ne dépend 

que du nombre de particules et non de la nature des particules dans un gaz aux 

conditions ambiantes, les trois gaz auront des pressions partielles identiques. 

(b) L’énergie cinétique des particules (le mouvement des atomes ou des molécules 

dans un gaz) dépend de la température de I’échantillon. On parle d’énergie cine- 

tique moyenne, car a tout moment certaines particules se déplacent plus vite que 

d’autres, mais, de fagon générale, plus la température est élevée, plus le mouve- 

ment de l’ensemble est rapide. Ici, tous les gaz sont a la méme température. 

Leurs énergies cinétiques moyennes sont donc identiques. 

(c) La vitesse des particules dépend de leur énergie cinétique, mais aussi de leur 

masse. Comme tous les gaz sont 4 la méme température, leurs énergies cinétiques 

moyennes sont identiques. Par contre, le gaz H, est plus léger (2,02 g/mol) que 

les gaz O> (32,00 g/mol) et HO (18,02 g/mol). Les molécules de H,(g) auront 

donc une vitesse moyenne plus grande que celles de O(g) et de H,O(g). 

(d) Comme le H,(g) est plus léger, ses molécules se déplacent plus rapidement (voir c). 

Elles auront donc un rythme d’effusion plus rapide que les molécules de O>(g) et 

de H,O(g). 

EXERCICE PRATIQUE 7.1 

Soit un échantillon de | mol Cl,(g) dans un ballon de 500 mL et un échantillon 

de 1 mol F,(g) dans un ballon de | L, tous les deux a température ambiante. 

(a) Les atomes dans l’échantillon de chlore ont-ils la méme énergie cinétique 

moyenne que les atomes dans l’échantillon de fluor ? 

(b) Les atomes dans l’échantillon de chlore ont-ils la méme vitesse moyenne que 

celle des atomes dans l’échantillon de fluor? 

(c) Les molécules de chlore exercent-elles une plus grande pression sur les parois du 

contenant étant donné qu’elles ont une masse plus grande? Expliquez votre réponse. 

<@) Lien conceptue!l 7.2 Théorie cinétique moléculaire 

En vous basant sur la description de la théorie cinétique moléculaire, faites le schéma d’un 

échantillon de gaz contenant des quantités molaires égales d’argon et de xénon. Utilisez 

des points rouges pour représenter les atomes d’argon et des points bleus pour représenter 

des atomes de xénon. Associez a chaque atome une fléche pour représenter sa vitesse 

relative aux autres dans le mélange. 

A partir des postulats de la théorie cinétique des gaz, on peut déduire mathémati- 
quement la loi des gaz parfaits: le volume d’un gaz est directement proportionnel a la 
quantité de molécules d’un gaz et a sa température, mais il est inversement proportionnel 
a la pression du gaz: 

TL 
VY « — 

P 

On peut replacer le signe de proportionnalité par des signes d’égalité en incorporant R, 
une constante de proportionnalité appelée constante des gaz parfaits : 

RnaT 
V= 

P 
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En réarrangeant, on obtient 

PV = nRT 

Un gaz hypothétique qui suit cette loi est appelé gaz parfait. La valeur de R, la constante 

des gaz parfaits ou constante molaire des gaz, est la méme pour tous les gaz et posséde 

la valeur suivante : 

L- ° 

He 082 06) = on eit 
mol: K mol: K 

Gaz réels: influence du volume fini 
des particules de gaz a haute pression 
Dans un gaz parfait, le volume des particules elles-mémes est négligeable. Cependant, le 

volume fini des particules de gaz devient important a pression élevée, alors que les parti- 

cules occupent une portion substantielle du volume total de gaz (figure 7.7). On peut 

constater l’influence du volume des particules en comparant le volume molaire de l’'argon 

au volume molaire d’un gaz parfait en fonction de la pression a 500 K, comme le montre 

la figure 7.8. A basse pression, le volume molaire de I’argon est presque identique a celui 

d’un gaz parfait. Mais lorsque la pression augmente, le volume molaire de l’argon devient 

plus grand que celui d’un gaz parfait. Aux pressions plus élevées, les atomes d’argon 

occupent une portion importante du volume du gaz, ce qui rend le volume réel plus grand 

que ne le prédit la loi des gaz parfaits. 

<4 FIGURE 7.7 Volume des particules 
et comportement idéal Quand un gaz est 
comprimé, les particules de gaz commencent 

a occuper une portion importante du volume 

total du gaz, ce qui entraine des déviations 

par rapport au comportement idéal. 

0,45 

0,35 Comportement non idéal: | — 
effet du volume des particules 

ii 

0,15 
Volume molaire (L) 

S iW) 

0 200 400 600 800 1000 1200 

Pression (atm) 

A FIGURE 7.8 Influence du volume des particules sur le volume molaire A des pressions élevées, 1 mol 

d'argon occupe un volume plus grand que devrait occuper | mol d'un gaz parfait a cause du volume des atomes 

d’argon eux-mémes. (Cet exemple a été choisi afin de minimiser les effets des forces intermoleéculaires, qui sont 

trés faibles dans l’argon a 500 K, ce qui permet d'isoler |’influence du volume des particules.) 
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eiicttwam Constantes 

de Van der Waals 
des gaz courants 

Gaz a(L?-atm/mol*) 6 (L/mol) 

He 0,0342 0,023 70 
Ne 0,211 0,017 1 
Ar 1,35 0,032 2 
Kr 2,32 0,039 8 
Xe 4,19 0,051 1 
H, 0,244 0,026 6 
N, 1,39 0,039 1 
0, 1,36 0,031 8 
Ch 6,49 0,056 2 
H,0 5,46 0,030 5 
CH, 2,25 0,042 8 
CO, 3,59 0,042 7 
EC 20,4 0,138 3 

» FIGURE 7.9 Influence des forces 
intermoléculaires sur la pression 

A basse température, la pression du xénon 

est inférieure a celle qu'un gaz parfait 

exercerait parce que les interactions entre 

les atomes de xénon réduisent le nombre 

de collisions avec les parois du contenant. 

En 1873. Johannes Van der Waals (1837-1923) a modifié l’équation des gaz parfaits 

pour l’'adapter au comportement des gaz réels. A partir du graphique de l’argon, vous pou- 

vez constater que la loi des gaz parfaits prédit un volume trop petit. Van der Waals a proposé 

d’ajouter un petit facteur de correction qui prend en compte le volume des particules de gaz: 

ART 
Comportement idéal Via aA 

D i nRT 
Equation corrigée pour le volume des particules de gaz V = —- + nb 

La correction influe donc sur le volume, ot: n est le nombre de moles et b, une constante 

qui dépend de la nature du gaz (voir le tableau 7.3). On peut réarranger l’équation corrigee 

comme suit: 
nRT 

Y= fp) = == WA ( nb) P [ 

Gaz réels: influence des forces intermoléculaires 

ou des liaisons a faible température 
Nous avons vu aux chapitres 5 et 6 que la cohésion des substances métalliques et ioniques 

dépend des liaisons chimiques entre leurs atomes et que la cohésion des substances molé- 

culaires résulte des forces intermoléculaires. Dans un gaz, ces attractions sont faibles et 

négligeables a faible pression, lorsque les molécules sont trop éloignées les unes des 

autres pour «sentir» les attractions. Ces attractions n’ont pas non plus beaucoup d’impor- 

tance aux températures élevées parce que les molécules possédent une énergie cinétique 

considérable. Quand deux particules avec des énergies cinétiques élevées entrent en col- 

lision, la faible attraction qu’elles ont l'une pour l’autre n’a guére d’influence sur la colli- 

sion. A faible température, cependant, les collisions se produisent avec moins d’énergie 

cinétique, et ces attractions peuvent alors exercer des effets sur les collisions. On peut 

comprendre cette différence grace a une analogie avec des boules de billard. Imaginez 

deux boules de billard qui sont recouvertes d’une substance qui les rend légérement 

collantes. Si elles entrent en collision a des vitesses élevées, l’adhésivité aura peu deffet : 

les boules rebondissent lune sur l'autre comme si elles n’étaient pas enduites de substance 

collante. Toutefois, si ces boules de billard entrent en collision alors qu’elles se déplacent 

tres lentement (disons qu’elles roulent a peine), la substance collante aurait une influence : 

les boules de billard pourraient méme se coller et ne pas rebondir l’une sur l’autre. Par 

exemple, il est possible d’imaginer que, dans une substance ionique que l’on a vaporisée, 

il existe des couples ioniques a l’état gazeux. 

Ces attractions entre des particules ont pour effet de réduire le nombre de collisions 

sur les surfaces du contenant, diminuant ainsi la pression par rapport @ celle d’un gaz 

parfait. On peut constater l’influence des forces intermoléculaires en comparant la pres- 

sion de 1,0 mol de xénon gazeux a celle de 1,0 mol d’un gaz parfait en fonction de la 
température et d’un volume fixe de 1,0 L, comme le montre la figure 7.9. A température 

100 

oe ee Comportement non idéal: 
70 influence des forces intermoléculaires 

T T - 

Pression (atm) 

on SS 

Gaz parfait 
n= 1,0 mol 
V=1,0L 

0 200 400 600 800 1000 1200 

Température (K) 



€levée, la pression du xénon gazeux est presque identique a celle d’un gaz parfait. Mais a 

des temperatures plus basses, la pression du xénon est inférieure a celle d’un gaz parfait. 

A des températures plus basses, les atomes de xénon passent plus de temps a interagir les 

uns avec les autres par l’intermédiaire des forces de dispersion et moins de temps a entrer 

en collision avec les parois, ce qui rend la pression réelle inférieure A celle prédite par la 
loi des gaz parfaits. 

Comportement idéal P= 

2 a re P , ; nRT n \* 
Equation corrigée pour les forces intermoléculaires =P = —— — a| — 

La correction soustrait la quantité a(n/V)* de la pression, ot n est le nombre de moles, V, 

le volume et a, une constante qui dépend de la nature du gaz (voir le tableau 7.3). 

Remarquez que le facteur de correction augmente lorsque n/V (le nombre de moles de 

particules par unité de volume) augmente parce qu’une plus grande concentration de 

particules rend plus probable leur interaction mutuelle. On peut réarranger |’équation 

corrigée comme suit: 

: RT (» a (4) wegen [7.2] 
V V 

Equation de Van der Waals 
Il est possible maintenant de combiner les effets du volume des particules (équation 7.1) 

et des forces intermoléculaires (équation 7.2) dans une équation qui décrit le comporte- 

ment non idéal des gaz: 

Comportement idéal PV = nRT 

Comportement non idéal (» 3 (4) Jv — nb) = nRT 

YE x 
Correction pour les Correction pour le 

forces intermoléculaires volume des particules 

Cette équation est l’équation de Van der Waals et elle peut €tre utilisée pour calculer les 

propriétés des gaz dans des conditions non idéales. 

Comportement des gaz réels 

7.3 Gaz 

sont différentes. 

Utilisez l’équation des gaz parfaits et l’équation de Van der Waals pour calculer le volume de 5,00 mol 

de H,(g) a une pression de 500 atm et a une température de 500 K. Expliquez pourquoi les deux valeurs 

281 

Les calculs associés aux lois simples 

des gaz et a la loi des gaz parfaits 

seront traités plutét dans les 

chapitres 8 et 9 dans le contexte 

de la stoechiométrie. 

TRIER On vous donne la pression DONNEES 5,00 mol 

et la quantité d’hydrogéne en moles et 300 Ati 

on vous demande de trouver le volume 500 K 

en le considérant comme un gaz parfait 

et comme un gaz réel. 

ETABLIR UNE STRATEGIE En utilisant PLAN CONCEPTUEL 

la loi des gaz parfaits dans un premier ——T 
Hepat ws = Vetn, PT ae 

moles, de la pression et de la temperature. 

INFORMATION RECHERCHEE volume de H;(g) 

temps, puis l’équation de Van der Waals ' _ ; 

dans un deuxiéme temps, calculez le ae — rs ~* 

volume de H,(g) a partir du nombre de EY ORT et pa — nb) = nRT 
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RESOUDRE Suivez le plan conceptuel | SOLUTION 
pour résoudre le probleme. Isolez le erat 

volume dans chacune des équations puis 5,00 mol X 0,082 06 reir x 500 K 

calculez le volume en insérant n, P et T V= 

dans chacune des équations. 

ART 

P 500 atm 

= 0,410300L = 0,410 L 

Pour les facteurs a et n, utilisez le yee ART ee, 

tableau 7.3 présentant les constantes an? 

de Van der Waals des gaz courants puis P ie 

résolvez l’équation par approximations 

successives en commengant par le L-atm 
5,00 mol X 0,082 06 x 500 K 

volume obtenu pour les gaz parfaits. mol:-K |i 
A : = + 5:00 mol X 0,0266— Arréter lorsque la valeur de V de [eatin mol 

stabilise. 0,244 5,00 mol)” 

500 atm + mol 7 
(0,410 Ly? 

= 0,515537L 

5,00 mol X 0,082 06 ee x 500 K 
a= — + 5,00 mol x 0,0266— 

oT mo 
0,244 Eat 65 00 mol)? 

500 atm + ike) 7 
(0,515 537 LY’ 

= 0,525 293L 

5,00 mol < 0082 06 C500 K 
= mol: K IL, V : + 5,00 mol x 0,0266— 

2, , mo 
0,244 = 44, Oonmol)? 

500 atm + mol : 
(0,525 293L)’ 

= 0,525 927L 

V nRT or 

a o 
5,00 mol X 0,082 06 a x 500 K . 

= 5: me + 5,00 mol x 0,0266— 
0,244 "(5.00 mol)? rn 

500 atm + mel = = 
(0,525 927L)? 

= 0,525 967L 

[Vv =i oplogle 

Analyse: Etant donné que le gaz est a tres haute pression (550 fois la pression atmosphérique 
normale), le volume des particules n’est plus négligeable par rapport au volume du gaz lui-méme. 
Les molécules elles-mémes se frappent les unes les autres de fagon appréciable ; le volume réel 
occupé est alors plus grand (0,526 L) que le volume habituel d’un gaz parfait (0,410 L) . 

EXERCICE PRATIQUE 7.2 

Un ballon de 1,00 L contient 5,00 mol de O3(g) a 95 K. Utilisez Péquation de Van der Waals et I’équation 
des gaz parfaits pour calculer la pression. Expliquez pourquoi les deux valeurs sont différentes. 
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Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

1a8, 42 43, 55 et 59. 

Liquides: tension superficielle, 
viscosite et capillarité 

La manifestation la plus importante des forces de liaison et des forces intermoléculaires 

est l’existence méme des liquides et des solides. Dans les liquides, on observe également 

plusieurs autres manifestations de ces forces, dont la tension superficielle, la viscosité et 
la capillarité. Comme les substances métalliques et ioniques sont généralement solides 

dans les conditions normales, nous traiterons surtout ici des liquides moléculaires. 

Tension superficielle 
Un pécheur a la mouche lance délicatement une petite mouche artificielle (un hamegon 

camouflé avec quelques plumes et des fils attachés pour qu’il ressemble a une mouche) qui 

se pose a la surface de l’eau et attire les truites. Pourquoi l’hamegon flotte-t-il ? Il flotte 

méme si le métal qui compose ’hamecon est plus dense que l’eau a cause de la tension 

superficielle qui résulte de la tendance des liquides 4 réduire au minimum leur surface. 

On peut comprendre la tension superficielle en examinant attentivement la figure 7.10, 

qui décrit les forces intermoléculaires subies par une molécule a la surface du liquide 

comparées a celles auxquelles une molécule est exposée a l’intérieur du liquide. 

Remarquez qu’une molécule a la surface interagit avec relativement moins de molécules 

voisines. Elle est donc nécessairement moins stable parce qu’elle posséde une énergie 

potentielle plus élevée que les molécules au sein du liquide (souvenez-vous que les inter- 

actions attractives avec d’autres molécules — forces de dispersion, forces dipdle-dipdle ou 

encore forces ion-dipdle — diminuent l’énergie potentielle). Afin d’augmenter l’aire de la 

surface du liquide, des molécules dans le liquide doivent se déplacer vers la surface, et, 

étant donné que les molécules a la surface ont une énergie potentielle plus élevée que 

celles de l’intérieur, ce déplacement exige de énergie. Par conséquent, les liquides 

tendent a réduire leur aire de surface au minimum. 

La molécule de surface 
interagit avec seulement 
quatre molécules voisines. 

La molécule 

a lintérieur 

interagit avec 
six molécules 

voisines. 

La tension superficielle d’un liquide est l’énergie requise pour augmenter la surface 

d’une quantité unitaire. Par exemple, 4 température ambiante, l’eau a une tension super- 

ficielle de 72,8 mJ/m2, ce qui signifie qu'il faut 72,8 mJ pour augmenter la surface de 

l’eau de | m?. 

Pourquoi la tension superficielle permet-elle a la mouche montée sur l’-hamegon du 

pécheur de flotter sur l’eau ? La tendance des liquides a rendre leur surface minimale crée 

une sorte de pellicule superficielle qui résiste a la pénétration. Pour que ’hamegon 

A, Une mouche pour la péche a la truite 

peut flotter sur l'eau a cause de la tension 

superficielle. 

Rappelez-vous, nous avons vu a la 

section 6.5 que les interactions entre 

les molécules diminuent leur énergie 

potentielle a l’instar de l’interaction 

entre les protons et les électrons, 

en accord avec la loi de Coulomb. 

@ FIGURE 7.10 Origine de la tension 
superficielle Les molécules a la surface 
du liquide ont une énergie potentielle plus 

élevée que celles se trouvant a |’intérieur, 

car elles sont stabilisées par un nombre 

inférieur de molécules voisines. Par consé- 

quent, les liquides tendent a réduire l’aire 

de leur surface au minimum et cette surface 

se comporte comme une membrane ou 

une «peau». 
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A FIGURE 7.11 Eau sphérique A bord 
de la Station spatiale internationale en 

orbite, dans des conditions d’apesanteur, 

l'eau forme des spheres parfaites réunies 

par les forces intermoléculaires entre les 

molécules d'eau. 

iE (s)vAd" Viscositée de l'eau 

liquide a plusieurs 
températures 

Température Viscosité 

(°C) (cP) 

20 1,002 

40 0,653 

60 0,467 

80 0,355 

100 0,282 

senfonce dans l’eau, la surface de l'eau doit augmenter légérement, une augmentation a 

laquelle résiste la tension superficielle. La mouche du pécheur, méme si elle est plus dense 

que l’eau, flotte 4 la surface. Un coup léger sur la mouche vient a bout de la tension super- 

ficielle et la fait s*enfoncer. 

La tension superficielle diminue lorsque les forces intermoléculaires diminuent. On 

ne pourrait pas faire flotter une mouche de pécheur sur du benzene (C¢Ho), par exemple, 

parce que les forces de dispersion entre les molécules qui composent le benzene sont beau- 

coup plus faibles que les ponts hydrogéne entre les molécules d’eau. La tension superfi- 

cielle du benzéne n’est que de 28 mJ/m?; elle ne représente que 38 % de celle de Peau. 

La tension superficielle explique également pourquoi des gouttelettes d’eau (qui ne 

sont pas assez grosses pour étre déformées par la gravité) forment des spheres presque 

parfaites. A bord de la Station spatiale internationale, absence complete de gravité 

permet a des échantillons d’eau méme volumineux de former des spheres presque par- 

faites (figure 7.11). Pourquoi est-ce possible ? Tout comme la gravité attire la matiére d’une 

planéte ou d’une étoile vers l’intérieur pour former une sphére, les forces intermolé- 

culaires dans des collections de molécules d’eau attirent l’eau qui forme une sphere. Une 

sphére est la forme géométrique ayant le plus petit rapport surface/volume ; par consé- 

quent, la formation d’une sphére minimise le nombre de molécules a la surface, ce qui 

réduit l’énergie potentielle du systeme au minimum. 

Viscosité 
La viscosité, la résistance d’un liquide a l’écoulement, est une autre manifestation des 

forces intermoléculaires. L-huile 4 moteur, par exemple, est plus visqueuse que l’essence et 

le sirop d’érable est plus visqueux que l’eau. La viscosité est mesurée dans une unité appe- 

lée la poise (P), qui équivaut a | g/cm-s. La viscosité de l’eau a température ambiante est 

d’environ | centipoise (cP). La viscosité est plus élevée dans les substances dont les forces 

intermoléculaires sont plus grandes parce que si les molécules sont plus fortement attirées 

les unes aux autres, elles ne s’écoulent pas entre elles aussi librement. La viscosité dépend 

également de la forme moléculaire; elle augmente dans les molécules plus longues qui 

peuvent interagir sur une plus grande surface et possiblement s’entreméler. Le tableau 7.4 

donne la liste de la viscosité de plusieurs hydrocarbures dont la cohésion est assurée par 

les forces de dispersion. Rappelez-vous que plus une molécule contient d’électrons au 

total, plus ses forces de dispersion sont importantes. 

iFtrie) Viscosité de plusieurs hydrocarbures a 20 °C 

Hydrocarbure Nombre d’‘électrons Formule Viscosité (cP) 

n-pentane 42 CH3CH,CH,CH,CH, 0,240 

n-hexane 50 CH3CH,CH,CH,CH,CH; 0,326 

n-heptane 58 CH3CH,CH,CH,CH,CH,CH3 0,409 

n-octane 66 CH3CH,CH,CH,CH,CH,CH,CH; 0,542 

n-nonane 74 CH3CH,CH CH ,CH,CH,CH,CH,CH, 0,711 

La viscosité dépend également de la température parce que I’énergie thermique affai- 
blit partiellement les forces intermoléculaires dans un liquide, ce qui permet aux molé- 
cules de s’écouler les unes le long des autres plus facilement. Le tableau 7.5 indique la 
viscosité de l'eau en fonction de la température. Presque tous les liquides deviennent 
moins visqueux a mesure que la température augmente, car leurs forces intermoléculaires 
sont alors moins efficaces. 

aa! ltaeei) Propriéetés les liquides 

La tension superficielle et la viscosité sont des propriétés des liquides que nous expé- 
rimentons au quotidien. Un objet qui frappe la surface de l’eau ou encore le caractére 

_ plus ou moins visqueux d’un liquide dépendent directement des forces de cohésion. 
_ (a) Les adeptes du plongeon connaissent bien les effets de la tension superficielle 

de l'eau. Une mauvaise manceuvre et le contact avec la surface est douloureux. 
En serait-il de méme dans une piscine remplie de C;Hg(/)? Expliquez votre réponse. 
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(b) Entre l’essence pour les voitures (considérez qu'il s’agit ici de CgHj¢(/) uniquement, 
bien que ce soit en réalité un mélange) et l’essence a briquet [C4Hjo(J)], laquelle 
est le plus visqueuse ? Expliquez. 

SOLUTION 

(a) Leau est une substance dont la cohésion est assurée par des ponts hydrogeéne (force 

dipdle-dipdle de forte intensité), alors que le propane [C3H,(/)] est une substance de 

London (force dipdle induit-dipdle induit ou force de dispersion). La tension super- 

ficielle de l'eau est donc plus élevée que celle du propane; la surface de celui-ci 

serait donc plus facile a briser et le choc serait moins douloureux. Le propane étant 

cependant trés inflammable, ce n’est bien sir pas une pratique envisageable ! 

(b) Les deux substances sont des hydrocarbures, c’est-a-dire des substances compo- 

sées de molécules non polaires retenues les unes aux autres par des forces dip6le 

induit-dip6le induit (forces de dispersion). essence pour les voitures est plus 

visqueuse car, comme les molécules qui la composent sont plus volumineuses 

(possedent plus d’électrons), leurs forces de cohésion sont plus efficaces. 

EXERCICE PRATIQUE 7.3 

Classez les substances suivantes : NH3(/), Bro(/), Hg(/) et CoHo(/) par ordre 

(a) de viscosité, 

(b) de tension de surface. 

Capillarité 
La capillarité est la capacité d’un liquide de s’élever contre la gravité dans un tube mince. 

Cest cette propriété que les techniciens médicaux mettent souvent a profit lorsqu’ils 

prennent des échantillons de sang. En piquant le doigt d’un patient avec une aiguille, ils 

font sortir un peu de sang par pression et le recueillent au moyen d’un tube capillaire. 

Lorsque l’extrémité du tube vient en contact avec le sang, le sang est aspiré dans le tube 

par capillarité. La méme force joue un rdle lorsque les arbres et les plantes tirent ’eau du 

sol. Vous avez vous-méme déja observe cette force au laboratoire lorsque les liquides 

forment des ménisques dans la verrerie. 

La capillarité est le résultat de la combinaison de deux forces issues des forces inter- 

moléculaires : l’attraction entre les molécules dans un liquide, appelée forces de cohésion, 

et l’attraction entre ces molécules et la surface du tube, appelée forces d’adhésion. Les 

forces d’adhésion incitent le liquide a s’étendre sur la surface interne du tube, alors que 

les forces de cohésion permettent aux constituants du liquide de rester ensemble. Si les 

forces d’adhésion sont plus fortes que les forces de cohésion (comme c’est le cas pour le 

sang dans un tube de verre), |’attraction exercée par la surface du tube capillaire attire 

le liquide vers le haut. Le sang monte dans le tube jusqu’a ce que la force de gravité équi- 

libre la capillarité: plus le tube est mince, plus le sang monte haut. Si les forces d’adhésion 

sont plus petites que les forces de cohésion (comme c’est le cas pour le mercure liquide), 

le liquide ne monte pas du tout dans le tube. Notez que, dans le cas des thermométres a 

mercure, ce n’est pas la capillarité qui fait monter le liquide dans le tube, mais bien le 

métal lui-méme, par suite de sa dilatation sous l’effet de la chaleur. 

On peut observer le résultat des différences entre les grandeurs relatives des forces de 

cohésion et d’adhésion en comparant le ménisque de l’eau a celui du mercure lorsqu’on verse 
ces liquides dans un tube de verre (figure 7.12). (Le ménisque est la forme arrondie que prend 

la surface d’un liquide dans un tube.) Le ménisque de l'eau est concave parce que les forces 

d’adhésion sont plus grandes que les forces de cohésion de sorte que l’eau grimpe un peu 

sur les parois du tube, déterminant la concavite familiere. Par contre, le ménisque du mer- 

cure est convexe parce que les forces de cohésion — dues 4 la liaison métallique entre les 

atomes — sont plus grandes que les forces d’adhésion. Les atomes de mercure se regroupent 
vers l’intérieur du liquide afin de maximiser les liaisons entre eux, ce qui crée un renfle- 

ment vers le haut au centre de la surface du liquide. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 9 a 14. 
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A Le sang est aspiré dans un tube 

capillaire par capillarité. 

A FIGURE 7.12 Ménisques de l'eau et 
du mercure Le ménisque de l'eau (colorée 

en rouge pour une meilleure visib ilité, a 
gauche) est concave parce que les molécules 

d’eau sont plus fortement attirée S par les 

parois de verre qu’elles ne le sont entre 

elles. Celui du mercure est conve xe parce 
que les atomes de mercure sont plus 

fortement attirés l'un a l’autre qu 

les parois de verre. 

e par 
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A FIGURE 7.13 Vaporisation de l'eau 
Certaines molécules dans le bécher ouvert 

possédent suffisamment d'énergie 

cinétique pour s évaporer de la surface 

du liquide. 

> FIGURE 7.14 Distribution de 
l’énergie thermique Les énergies 

thermiques des molécules dans un liquide 

sont réparties sur une plage de valeurs. 

Quand la température augmente, la courbe 

de distribution de |’énergie cinétique 

s étale et prend des valeurs plus élevées. 

Liquides: vaporisation 
et pression de vapeur 

Portons maintenant notre attention a la vaporisation (ou évaporation) des liquides, le pro- 

cessus par lequel I’énergie thermique peut vaincre les forces intermoléculaires et faire 

passer un liquide a l'état de gaz. Nous examinerons d’abord le processus de vaporisation 

lui-méme, puis l’énergétique de la vaporisation et, enfin, les concepts de pression de 

vapeur et d’équilibre dynamique. La vaporisation est un phénomene que nous expérimen- 

tons chaque jour et dont nous dépendons entre autres pour maintenir une température 

idéale du corps. 

Processus de vaporisation 
Imaginons les molécules d’eau dans un bécher d’eau placé sur une table a 

température ambiante et ouvert a l’atmosphére (figure 7.13). Les molécules 

sont en mouvement constant a cause de l’énergie thermique. Si on pouvait 

voir réellement les molécules a la surface, on assisterait a la « piste de danse 

endiablée » de Roald Hoffmann (voir la citation au début du chapitre) a cause 

des vibrations, des bousculades et du mouvement incessant des molécules. 

Plus la température est élevée, plus l’énergie moyenne de l'ensemble des 

molécules est grande. Cependant, en tout temps, certaines molécules auront 

plus d’énergie thermique que la moyenne et quelques-unes en auront moins. 

La figure 7.14 illustre les distributions des énergies thermiques des molé- 

cules dans un échantillon d’eau a deux températures différentes. Les molé- 

cules a l’extrémité supérieure de la courbe de distribution ont suffisamment 

d’énergie pour s’échapper de la surface, car, a ce niveau, les molécules sont 

retenues moins fermement qu’a l’intérieur du liquide en raison des inter- 

actions moindres entre les molécules voisines ; elles peuvent donc passer a 

l’état gazeux méme si la substance n’a pas atteint sa température d’ébullition (dont nous 

discuterons a la section 7.8). Ce processus appelé vaporisation, ou évaporation, est le 

changement d’état de liquide a gaz. Certaines des molécules d’eau a l'état gazeux, a l’ex- 

trémité inférieure de la courbe de distribution pour les molécules gazeuses, peuvent 

retourner dans l'eau et étre captées par des forces intermoléculaires. Ce processus — l’in- 

verse de la vaporisation — est appelé condensation, la transition de gaz a liquide. 

Distribution de l’énergie thermique 

Température plus basse 

Fraction des molécules 

Temperature plus élevée 

Energie cinétique 
minimale nécessaire 

pour s’échapper 

= 

ESS SS seca 

Energie cinétique 

Bien que l’évaporation et la condensation puissent se produire simultanément dans un 
bécher ouvert a l’atmosphére, dans des conditions normales, I’évaporation se fait plus 
rapidement parce que la majeure partie des molécules nouvellement évaporées s’échappent 
dans l’atmosphére environnante et ne reviennent jamais. II en résulte une diminution 
notable du niveau d’eau dans le bécher avec le temps (généralement plusieurs jours). 
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Que se passe-t-il si on augmente la température de l’eau dans le bécher? A cause du 
déplacement de la distribution d’énergie vers les énergies plus élevées (voir la figure 7.14), 
un plus grand nombre de molécules ont maintenant assez d’énergie pour se libérer et 
s'évaporer, de sorte que la vaporisation se produit plus rapidement. Que se passe-t-il si on 

renverse de l’eau sur la table ou sur le plancher? La méme quantité d’eau est étalée sur 

une aire plus grande, de sorte qu’un plus grand nombre de molécules sont présentes a la 

surface du liquide. La vaporisation se produit plus rapidement, car les molécules a la 

surface ont plus tendance a s’évaporer étant donné qu’elles sont retenues moins fortement. 

Elles sont en effet soumises a des forces intermoléculaires plus faibles, comme I’illustre 
la figure 7.10. 

Que se passe-t-il si le liquide dans le bécher n’est pas de l’eau, mais une autre subs- 

tance dont les forces intermoléculaires sont plus faibles, comme I’acétone ? Comme les 
forces intermoléculaires sont plus faibles, elles se rompent plus facilement. De ce fait, un 

plus grand nombre de molécules peut s’échapper a I’état gazeux a une température don- 

née, ce qui augmente encore la vitesse de vaporisation. Les liquides qui se vaporisent aux 

conditions ambiantes sont dits volatils, alors que ceux qui ne se vaporisent pas sont dits 

non volatils. L’acétone est plus volatile que l’eau, alors que l’huile 4 moteur est presque 

non volatile 4 température ambiante. 

Résumé: Le processus de vaporisation 

Vv La vitesse de la vaporisation s’accroit avec l’augmentation de la température. 

v La vitesse de la vaporisation s’accroit avec l’augmentation de l’aire de surface. 

v La vitesse de la vaporisation est inversement proportionnelle a l’intensité des forces 

moléculaires. 

Energétique de la vaporisation 
Pour comprendre |’énergétique de la vaporisation, considérons encore un bécher d’eau 

d’un point de vue moléculaire, sauf que maintenant, le bécher est isolé thermiquement de 

sorte que la chaleur du milieu ne peut pas entrer dans le bécher. Qu’arrive-t-il a la tempé- 

rature de l’eau qui reste dans le bécher a mesure que les molécules s’évaporent ? Pour 

répondre a cette question, reportez-vous de nouveau a la courbe de distribution (voir la 

figure 7.14). Les molécules qui quittent le bécher sont celles qui se trouvent a l’extré- 

mité droite de la courbe d’énergie; ce sont les plus énergétiques. Si on n’apporte aucune 

chaleur additionnelle au bécher, l’énergie moyenne de l’ensemble des molécules diminue 

— tout comme la moyenne d’une classe a un examen diminue si vous éliminez les étu- 

diants qui ont obtenu les meilleures notes — et, par conséquent, la vaporisation ralentit. 

Ainsi, la vaporisation est un processus endothermique ; il faut de l’énergie pour vaporiser 

les molécules dans un liquide. Une autre fagon de comprendre le caractére endothermique 

de la vaporisation consiste a se rappeler que la vaporisation exige de rompre les forces 

intermoléculaires qui retiennent les molécules a l’état liquide. Comme il doit y avoir 

absorption d’énergie pour séparer les molécules, le processus est donc endothermique. 

Notre corps utilise la nature endothermique de la vaporisation pour se refroidir. 

Quand on a chaud, on transpire et de l’eau liquide se dépose a la surface de notre peau. 

Lorsque cette eau s’évapore, elle absorbe la chaleur de notre corps, refroidissant la peau a 

mesure que l’eau et la chaleur quittent notre corps. Un ventilateur nous donne l’impression 

de fratcheur parce qu’il souffle l’eau nouvellement vaporisée et I’Eloigne de notre corps, ce 

qui accélére la vaporisation de la sueur et génere encore plus de fraicheur. Une humidité 

élevée, par contre, ralentit la vitesse nette d’évaporation, ce qui empéche le refroidisse- 

ment. Lorsque l’air contient déja de grandes quantités de vapeur d’eau, la sueur s’évapore 

plus lentement, ce qui rend le systeme de refroidissement de notre corps moins efficace. 

La condensation, Vinverse de la vaporisation, est exothermique: de la chaleur est 

libérée quand un gaz se condense en liquide (lorsqu’il y a formation de liaisons ou d’inter- 

actions entre les atomes ou les molécules). Si par mégarde vous avez déja placé votre main 

au-dessus d'une bouilloire ou ouvert trop rapidement un sac de mais soufflé au 

four micro-ondes, vous avez peut-étre subi une bridlure de vapeur occasionnée par la 
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condensation de la vapeur en liquide sur la peau. Au cours de ce processus, une grande 

quantité de chaleur est libérée d’un coup, ce qui cause une brilure. La condensation de la 

vapeur d’eau permet également de comprendre pourquoi, la nuit, la temperature enule 

plus fortement dans un désert que dans une région cotiere. Quand la temperature dune 

région cOtiére tombe, la vapeur d’eau présente dans lair se condense en brouillard ou en 

rosée, libérant de la chaleur et empéchant la température de s’abaisser davantage. Par 

contre, dans les déserts, il y a dans l’air peu d’humidité susceptible de se condenser, de 

sorte que la chute de température est plus grande. 

Processus d’évaporation 

Lacétone [CH;COCH,(J)] et la térébenthine [Cj Hj,(/)] sont des solvants couramment 

utilisés pour nettoyer les substances non polaires comme les laques et les peintures 

a base d’huile. 

(a) Quel solvant devrait s’évaporer le plus fortement 4 température ambiante ? 

(b) Si on chauffe ces solvants, l’odeur dégagée sera-t-elle plus forte ou moins forte ? 

Expliquez. 

SOLUTION 

(a) L’acétone et la térébenthine sont des substances dont la cohésion a |’état liquide 

est assurée principalement par les forces dipdle induit-dipdle induit (forces de 

dispersion). La molécule d’acétone posséde un nuage électronique moins dense 

(32 e ) que celui de la molécule de térébenthine (76 e ). Lacétone aura donc plus 

tendance a s’évaporer a température ambiante. 

(b) La vaporisation est un processus endothermique ; pour rompre les forces inter- 

moléculaires qui retiennent les molécules a l’état liquide, on doit fournir de 

l’énergie. Si on augmente la température du systéme, une plus grande quantité 

de molécules posséderont l’énergie cinétique nécessaire pour échapper a l’état 

liquide. L’odeur des solvants sera donc plus importante, car la quantité de 

molécules qui passeront en phase gazeuse sera plus élevée. 

EXERCICE PRATIQUE 7.4 

En cuisine, les arémes des aliments sont essentiels. Pour étre pergues, les molécules 

odorantes doivent parvenir a notre nez par l’air que l’on respire. A l'aide des notions 

vues a propos du processus de vaporisation, expliquez pourquoi un plat chaud 

a souvent plus d’ar6mes qu’un plat froid. 

Pression de vapeur et équilibre dynamique 
Nous avons déja vu que dans un contenant d’eau ouvert a température ambiante, l’eau 

s’évapore graduellement jusqu’a l’asseéchement, car les molécules peuvent s’échapper du 

systeme. Mais que se passe-t-il si le contenant est fermé hermétiquement ? Imaginons un 
tel récipient contenant de l’eau liquide, dont on a évacué lair et que l’on maintient 4 tem- 
pérature constante, comme le montre la figure 7.15. Initialement, les molécules d’eau s’éva- 

porent, comme elles le font dans un bécher ouvert. Cependant, 4 cause du bouchon 
étanche, les molécules évaporées ne peuvent pas s’échapper dans l’atmosphére. Lorsque 
des molécules d’eau entrent en phase gazeuse, certaines d’entre elles commencent a se 
condenser pour retourner dans le liquide. Lorsque la concentration (ou la pression) des 
molécules d’eau a l'état gazeux augmente, la vitesse de condensation augmente également 
jusqu’a ce que la vitesse de condensation et la vitesse de vaporisation finissent par devenir 
égales: il se produit un équilibre dynamique (figure 7.16). L'eau liquide s’évapore alors 
dans le contenant fermé a la méme vitesse que la vapeur d’eau formée se condense. 
Comme la condensation et la vaporisation se poursuivent a vitesses égales, la concentra- 
tion de la vapeur d’eau au-dessus du liquide demeure constante. 

La pression d’un gaz en équilibre dynamique avec son liquide est appelée pression 
de vapeur. La pression de vapeur d’un liquide donné dépend des forces intermolé- 
culaires présentes dans le liquide et de la température. Les forces intermoléculaires 
faibles (par exemple, les forces de dispersion chez de petites molécules) donnent naissance 
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Equilibre dynamique: 
vitesse dévaporation = 
vitesse de condensation | 

(b) 

A FIGURE 7.15 Vaporisation dans un récipient scellé (a) Lorsque l'eau est placée dans un contenant 
scellé, les molécules d’eau commencent a se vaporiser. (b) Lorsque les molécules d’eau s‘accumulent dans |’ état 

gazeux, elles commencent a se recondenser en liquide. (c) Lorsque la vitesse d'évaporation égale la vitesse 

de condensation, un équilibre dynamique est atteint. 

Equilibre 
dynamique 

Vitesse 

| 
| 

d’évaporation : > 

| 

Vitesse 

Vitesse de 
condensation 

Temps 

A FIGURE 7.16 Equilibre dynamique L'équilibre dynamique se produit lorsque la vitesse de condensation 

est égale a la vitesse d’évaporation. 

a des substances volatiles dont les pressions de vapeur sont élevées parce que les forces 

intermoléculaires sont facilement vaincues par l’énergie thermique. Les forces intermolé- 

culaires intenses (par exemple, les ponts hydrogéne) créent des substances moins volatiles 

dont les pressions de vapeur sont plus faibles. Les liaisons chimiques, beaucoup plus 

fortes, créent habituellement des substances non volatiles dont les pressions de vapeur 

sont a peu prés nulles. C’est le cas notamment du mercure dont la cohésion a l'état liquide 

est assurée par des liaisons métalliques. 

Influence de la température sur la pression de vapeur 

Lorsque la température d’un liquide augmente, sa pression de vapeur s’éléve parce que 

l’énergie thermique plus élevée augmente le nombre de molécules qui possédent suffi- 

samment d’énergie pour se vaporiser (voir la figure 7.14). A cause de la forme de la courbe 

de distribution de l’énergie, cependant, un petit changement de température entraine une 

grande différence quant au nombre de molécules qui ont suffisamment d’énergie pour 

se vaporiser. II s’ensuit une forte augmentation de la pression de vapeur. Par exemple, 

la pression de vapeur de l’eau a 25 °C est de 23,3 mm Hg, alors qu’a 60 °C elle est de 11mm Hg = 0,133 kPa = 0,001 31 atm 

149,4 mm Hg. La figure 7.17 montre la pression de vapeur de l’eau et de quelques autres 

liquides en fonction de la température. 
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> FIGURE 7.17 Pression de vapeur 
de quelques liquides a différentes 

températures A mesure que les tempéra- 
tures s'elévent, plus de molecules possédent 800 

suffisamment d’énergie thermique pour 760 

passer a l'état gazeux, de sorte que la 

pression de vapeur croit avec l‘augmenta- 

tion de la température. 

2 Point 
Ether d’ébullition normal 
diéthylique a S oS 

Alcool éthylique 
200 (éthanol) 

Pression de vapeur (mm Hg) 
200 

Ethylene 
glycol 

0 20 40 60 80 100 

Température (°C) 

Pression de vapeur 

En été, aprés la pluie, les rues et les terrains sont couverts de flaques d’eau. 

Bien que la température ambiante ne permette pas a cette eau de bouillir, les rues et les terrains finissent 

par s’assécher. Ce processus est plus rapide en été qu’au printemps et a l’automne. Expliquez. 

SOLUTION 

Comme l’eau posséde une pression de vapeur aux conditions ambiantes, elle est donc volatile et une certaine 

partie des molécules se vaporise spontanément. Comme il s’agit d’un systéme ouvert, les molécules d’eau 

gazeuses peuvent s’échapper et, peu a peu, toutes les molécules a I’état liquide passent a l’état gazeux. 

Comme l’été il fait plus chaud, la pression de vapeur de l’eau augmente, car une plus grande proportion 

des molécules posséde une énergie cinétique suffisante pour s’échapper a l'état gazeux. Le processus est 

alors plus rapide. Notez que méme a I’état de glace, l'eau posséde une certaine pression de vapeur (on 

lappelle alors pression de sublimation du solide), bien que celle-ci soit beaucoup plus basse (3,01 mm Hg). 

EXERCICE PRATIQUE 7.5 

Considérez une solution d’eau [H,O(/)], d’acétone [CH;COCH; (aq)] et d’alcool [CH;CH,OH(/)] dans 

un contenant ouvert. Si on laisse le contenant ouvert durant toute une nuit, est-ce que la composition de 

la solution demeurera constante ? Expliquez. (Les pressions de vapeur de l’eau, de l’acétone et de l’alcool 

sont respectivement de 23,3 mm Hg, de 184 mm Hg et de 44,6 mm Hg.) 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

15 a 18, 44, 45, 48, 49, 57 et 61. 

Solides 
Les solides peuvent étre cristallins (organisés selon un arrangement ordonné d’atomes ou 
de molécules) ou amorphes (sans aucune structure ordonnée importante). Les fibres natu- 
relles (cellulose, collagéne, kératine), les matiéres plastiques, les caoutchoucs, les colles, 
les peintures et les résines sont habituellement des solides amorphes. Toutefois, la grande 
majorité des solides se présentent sous forme de cristaux composés par la répétition 
périodique d’un motif atomique ou moléculaire tridimensionnel. On peut diviser les 
solides cristallins en trois catégories (moléculaires, ioniques et atomiques) en se basant 
sur les entités individuelles qui composent le solide. Dans le cas des solides atomiques, il 
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est possible de les subdiviser eux-mémes en trois catégories (du groupe des gaz nobles, 
métalliques et covalents) selon les types d’interactions qui s’établissent entre les atomes 
dans le solide. La figure 7.18 illustre les différentes catégories de solides cristallins. 

| Maintenus par d 
| rer Vr LG 
| liaisons métalliq 

Quartz 

Glace Xénon solide (dioxyde de silicium) 

A FIGURE 7.18 Types de solides cristallins Les solides cristallins se divisent en trois grandes catégories 
selon le mode de liaison des atomes entre eux. Leur point de fusion dépend de la force des liaisons ou 

des interactions qui assurent leur cohésion a l'état solide. 

Solides moléculaires 
Les solides moléculaires sont des solides dont les unités constitutives sont des molécules. 

La glace (H,O solide) (figure 7.19(a)) et la glace s¢che (CO) solide) (figure 7.19(b)) en sont 

des exemples. Les solides moléculaires sont des solides dont les constituants sont réunis 

par les forces intermoléculaires (attractions électrostatiques mettant en jeu des charges 

partielles), soit les forces de dispersion et les forces dipOle-dipdle dont font partie les ponts 

<@ FIGURE 7.19 Solides moléculaires 

(a) Dans la glace, chaque molécule d'eau 

forme des ponts hydrogéne avec quatre 

autres molécules d'eau selon une géométrie 

hexagonale. (b) Dans la glace séche, 
les molécules de dioxyde de carbone sont 

retenues les unes aux autres principalement 

par des forces de dispersion et déterminent 

une géométrie cubique 
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> FIGURE 7.20 Solide ioniques 
Réseau ionique (a) du chlorure de sodium 

et (b) du fluorure de calcium a |'état solide. 

hydrogéne, que nous avons étudiés dans le chapitre precedent. Dune fagon générale, 

les solides moléculaires tendent a avoir des points de fusion bas ou relativement bas com- 

parés aux solides maintenus par des forces de liaison. Cependant des forces intermole- 

culaires intenses (comme les ponts hydrogéne de l’eau ou encore les forces de dispersion 

de grosses molécules comme le diiode) peuvent élever les points de fusion de certains 

solides moléculaires. 

Solides ioniques 

Les solides ioniques sont des solides dont les unités constitutives sont des ions. Le sel de 

table (NaCl) (figure 7.20(a)) et le fluorure de calcium (CaF;) (figure 7.20(b)) en sont des 

exemples. Les solides ioniques sont des solides dont les atomes sont réunis par des liai- 

sons ioniques (attractions électrostatiques entre des charges complétes) qui s’établissent 

entre les cations et les anions. La structure cristalline d’un composé ionique donné sera 

celle qui posséde |’énergie potentielle la plus basse, tout en accommodant la neutralite 

des charges (chaque motif élémentaire doit étre de charge nulle) et les différentes tailles 

des cations et des anions qui constituent le composé en question. 

(a) Chlorure de sodium (NaCl) (b) Fluorure de calcium (CaF,) 

Etant donné que les forces qui réunissent les atomes des solides ioniques sont des 

attractions électrostatiques intenses (ou liaisons ioniques) et étant donné que ces forces 

sont beaucoup plus grandes que les forces intermoléculaires décrites précédemment, les 

solides ioniques tendent a avoir des points de fusion beaucoup plus élevés que les solides 

moléculaires. Par exemple, le chlorure de sodium (NaCl) fond a 801 °C, alors que le 

disulfure de carbone (CS), un solide moléculaire dont les interactions dominantes sont 

des forces de dispersion, fond 4 —110 °C. 

Solides atomiques 
Les solides dont les unités constitutives sont des atomes individuels sont appelés solides 
atomiques. Le xénon solide (Xe), le fer (Fe) et le dioxyde de silicium (SiO) sont des 
exemples de solides atomiques. Comme on I’a vu a la figure 7.18, les solides atomiques se 
classent en trois catégories: les solides atomiques du groupe des gaz nobles, les solides 
atomiques métalliques et les solides atomiques covalents (aussi appelés solides macro- 
moléculaires), chacun mettant en jeu un type de forces ou de liaisons différentes. 

Le groupe des solides atomiques du groupe des gaz nobles réunit essentiellement 
des gaz nobles dans leur forme solide. Les atomes de ces solides sont maintenus par des 
forces de dispersion relativement faibles (86e au maximum — souvenez-vous que l’in- 
tensité des forces de dispersion dépend du nombre d’électrons que contient I’atome au 
total). Afin de maximiser ces interactions, les atomes des solides atomiques du groupe 
des gaz nobles forment des empilements compacts, afin de réduire au minimum la 
distance entre eux. Les solides atomiques du groupe des gaz nobles ont donc des points 
de fusion trés bas, qui augmentent uniformément avec l’importance de leurs nuages 
clectroniques. L'argon, par exemple, a un point de fusion de —189 °C et le xénon, de 
—112 °C. Le plus volumineux des gaz nobles, le radon, a un point de fusion de —71 °C. 



Les solides atomiques métalliques, comme le fer ou l’or, sont des solides dont les 
atomes sont réunis par des liaisons métalliques qui, dans le modéle le plus simple, sont 
représentées par l’interaction des cations métalliques avec la mer d’électrons qui les 
entourent, comme nous l’avons décrit a la section 5.4 (figure 7.21). 

Etant donné que les liaisons métalliques ne sont pas directionnelles, les métaux 
tendent également a former des structures cristallines compactes. Par exemple, le nickel 
cristallise en formant un réseau cubique compact, tandis que le zinc cristallise en formant 
un réseau hexagonal compact (figure 7.22). Les liaisons métalliques sont de forces d’inten- 
sité variables. Certains métaux, comme le mercure, ont des points de fusion sous la tem- 
pérature ambiante, alors que d’autres métaux, comme le fer, ont des points de fusion 
relativement élevés (le fer fond 4 1809 °C). Les points de fusion des métaux varient notam- 
ment en fonction de la densité de la mer d’électrons; ils dépendent aussi de la grosseur des 
cations et de leur charge ainsi que de la structure cristalline. I] est possible aussi d’insérer 
des atomes d’éléments différents dans la mer d’électrons d’une substance métallique afin 
de créer des alliages dont les propriétés se distinguent de celles de l’élément initial. 

Nickel (Ni) 

A FIGURE 7.22 Solides métalliques Le nickel cristallise en formant un réseau cubique compact. 
Le zinc cristallise en formant un réseau hexagonal compact. 

Les solides atomiques covalents ou solides macro- 

moléculaires, comme le diamant, le graphite et le quartz, 

sont des solides dont les atomes sont retenus par des liai- 

sons covalentes. Les structures cristallines de ces solides 

sont limitées par les contraintes géométriques imposées 

par les liaisons covalentes (qui tendent a étre plus direc- 

tionnelles que les forces intermoléculaires, les liaisons 

ioniques ou les liaisons métalliques). Ce type de solides 

ne tend donc pas a former des structures compactes. 

Dans le diamant illustré a la figure 7.23(a), chaque 

atome de carbone établit quatre liaisons covalentes avec 

quatre autres atomes de carbone selon une géométrie 

tétraédrique (les carbones sont hybridés sp° — voir la sec- 

tion 5.7). Cette structure s’étend dans tout le cristal, de 

sorte qu’un cristal de diamant peut étre considéré comme 

une molécule géante, dont les atomes sont réunis par ces 

liaisons covalentes. Etant donné que les liaisons cova- 

lentes sont trés fortes, les solides atomiques covalents ont 

des points de fusion élevés. On estime que le point de 

fusion du diamant se situe autour de 3550 °C. Les élec- 

trons dans le diamant sont confinés aux liaisons cova- 

lentes et ne sont pas libres de circuler. Par conséquent, le 

diamant ne conduit pas l’électricite. (a) Diamant 

Liaisons covalentes 
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A FIGURE 7.21 Modeéle de la mer 
d’électrons Dans le modéle de la mer 

d’électrons utilisé pour représenter les 
métaux, les cations métalliques existent 

dans une «mer» d’électrons. 

Y FIGURE 7.23 Solides atomiques 
covalents (ou macromoléculaires) 

(a) Dans le diamant, chaque atome de 

carbone forme quatre liaisons covalentes 

avec quatre autres atomes de carbone 

selon une géométrie tétraédrique. 

(b) Dans le graphite, les atomes de carbone 

sont disposés en couches. Dans chaque 

feuillet, les atomes sont liés par covalence 

lun a l'autre par un réseau de liaisons 

sigma et pi. Les couches voisines sont 

maintenues par des forces de dispersion. 

Forces de dispersion 

(b) Graphite 
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Les liaisons sigma et pi sont expliquées 

ala section 5.7. 
Dans le graphite de la figure 7.23(b), les atomes de carbone (hybridés sp”) sont dispo- 

sés en couches. Dans chaque couche, les atomes sont liés par covalence l'un a l’autre par 

un réseau de liaisons sigma (simple) et pi (double). En réalité, la structure covalente du 

graphite fait de la résonance et les électrons des liaisons pi sont délocalisés sur toute la 

couche, de sorte que le graphite est un bon conducteur électrique. La longueur de liaison 

entre les atomes de carbone dans un feuillet est de 142 pm. Cependant, la liaison entre les 

couches (feuillets) est trés différente. Ces couches sont distantes l'une de l’autre de 

341 pm. II n’y a pas de liaisons covalentes entre les couches ; celles-ci ne sont maintenues 

que par des forces de dispersion relativement faibles. Par conséquent, les couches peuvent 

se mouvoir relativement facilement l’une par rapport a l’autre, ce qui explique que le gra- 

phite ait une texture onctueuse au toucher et qu'il soit un lubrifiant efficace. Lorsque vous 

écrivez avec vos crayons 4 mine, ce sont les feuillets de graphite qui s’étalent graduelle- 

ment sur le papier. Toutefois, comme le point de fusion du graphite dépend ultimement 

des liaisons covalentes dans les feuillets, celui-ci est plus élevé que celui du diamant 

(3675 °C) a cause des liaisons doubles présentes dans la structure. 

Les silicates (des réseaux étendus de silicium et d’oxygéne) sont les solides atomiques 

covalents les plus communs. Les géologues estiment que 90 % de la crofite terrestre est 

composée de silicates, dont la forme cristalline la plus commune est appelée quartz. La 

structure du quartz est constituée d’un réseau de SiO, tétraédrique dans lequel des atomes 

d’oxygéne sont partagés, comme le montre la figure 7.24(a). A cause de la présence de 

liaisons covalentes fortes silicilum-oxygeéne, le quartz a un point de fusion élevé, de l’ordre 

de 1600 °C, mais qui est tout de méme bien inférieur 4 celui du diamant. En effet, ces 

liaisons sont plus polaires et plus longues (voir la section 5.6), donc beaucoup plus fragiles 

que celles du diamant et du graphite. Le verre ordinaire est aussi composé de SiO,, mais 

dans sa forme amorphe (figure 7.24(b)). 

(a) (b) 

A FIGURE 7.24 Structure du quartz (a) Le quartz est constitué d'un réseau de SiO, tétraédrique avec 
des atomes d’oxygéne partagés. (b) Le verre est du SiO, amorphe. 

Propriétés des solides 
° ° y . , . 7] Classez les solides suivants en ordre décroissant de dureté: Fe(s), CO>(s), diamant C(s), 

H,O(s). 

SOLUTION 

Diamant C(s) > Fe(s) > H,O(s) > CO,(s) 

CO,(s): solide moléculaire, cohésion assurée principalement par des forces dipdle 
induit-dipdle induit (forces de dispersion). 

C(s): solide atomique covalent, cohésion assurée principalement par des liaisons 
covalentes. 

H,O(s): solide moléculaire, cohésion assurée principalement par des ponts hydrogéne. 
Fe(s): solide atomique métallique, cohésion assurée principalement par des liaisons 
métalliques. 
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Le C(s) est le plus dur des quatre, car la cohésion du solide est assurée par des liai- 
sons covalentes qui sont des liens physiques trés forts entre les atomes. La cohésion 
dans le fer dépend de la liaison métallique, une force électrostatique entre des 

charges completes, alors que la cohésion dans le CO, et dans l’eau est assurée par 

des forces intermoléculaires, des forces électrostatiques faisant intervenir des 
charges partielles. A température donnée, le fer est plus solide que le CO) et le H,0. 
Finalement, les ponts hydrogéne de l'eau sont plus efficaces que les forces de disper- 
sion du CO). La glace est donc plus dure que la glace séche. 

EXERCICE PRATIQUE 7.6 

Pour chaque couple, indiquez le solide qui est le plus dur a rayer. Expliquez. 

(a) Si0,(s) ou CH3OH(s). (c) NH;(s) ou N,(s). 

(b) Ca(s) ou Al(s). (d) NaCl(s) ou CaO(s). 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

19 a 26, 50, 51, 58 et 62. 

L'eau, une substance extraordinaire 
Lau est le liquide le plus commun et le plus important sur Terre. Elle remplit les océans, 

les lacs et les rivi¢res. Dans sa forme solide, elle coiffe les montagnes et, dans sa forme 

gazeuse, elle humidifie notre air. Nous buvons de l’eau, la sueur que nous rejetons contient 

de l’eau et bon nombre de déchets corporels que nous excrétons sont dissous dans l’eau. En 

effet, la majorité de notre masse corporelle se compose deau. La vie est impossible sans 

eau, et dans la plupart des endroits sur Terre ot il y a de l’eau liquide, la vie existe. Des 

preuves récentes de la présence d’eau sur Mars dans le passé ont alimenté l’espoir de trouver 

de la vie ou des preuves que des formes vivantes ont déja existé sur cette planéte. Et bien 

que ce ne soit pas toujours évident pour nous (parce que nous tenons l’eau pour acquise), 

cette substance familiére posséde néanmoins de nombreuses propriétés remarquables. 

Parmi les liquides, l’eau est unique. Sa molécule posséde peu d’électrons (10 e” en 

tout), ses forces de dispersion sont donc relativement faibles (voir la section 6.5) et pour- 

tant, elle est liquide 4 température ambiante. Les autres hydrures des groupes principaux 

possédent de nuages électroniques plus denses, mais des points d’ébullition plus faibles, 

comme le montre la figure 7.25. Aucune autre substance de masse molaire similaire 

(excepté HF) ne s’approche de l'état liquide a température ambiante. La structure molé- 

culaire de l’eau permet de comprendre pourquoi son point d’ébullition est élevé malgré sa 

faible masse molaire. La géométrie angulaire de la molécule d’eau et la nature hautement 

polaire des liaisons O—H font en sorte que la molécule présente un moment dipolaire 

important. Les deux H fortement polaires de l’eau et les deux doublets libres portés par 

loxygéne permettent a la molécule de former des liaisons hydrogéne fortes avec quatre 

autres molécules d’eau (figure 7.26). C’est ce qui explique ce point d’ébullition relativement 

élevé. Par ailleurs, la forte polarité de l’eau lui permet également de dissoudre de nom- 

breux autres composés polaires et ioniques, et méme un certain nombre de gaz non 

polaires comme le dioxygéne et le dioxyde de carbone (qui possédent de petits atomes 

fortement électronégatifs pouvant s’associer aux hydrogenes fortement polaires de I’eau). 

C’est pourquoi l’eau est le principal solvant dans les organismes vivants et qu’elle peut 

assurer le transport des nutriments et d’autres composes importants dans tout l’organisme. 

L’eau est également le principal solvant de l'environnement; elle permet aux animaux 

aquatiques de survivre en absorbant l’oxygene dissous et elle donne la possibilité  cer- 

tains organismes photosynthétiques (algues vertes et phytoplancton) d’assurer leur exis- 

tence en utilisant le dioxyde de carbone dissous. 

Leau a une capacité calorifique massique exceptionnellement élevée. Elle peut absor- 

ber beaucoup de chaleur avant que sa température ne s’éléve. C’est grace a cette propriété 

que l’eau a un effet régulateur sur le climat des villes cdtiéres. Dans certaines villes, 

A Lasonde spatiale Phoenix (Phoenix 

Mars Lander) a recherché des preuves de 

existence de vie dans l'eau gelée sous la 

surface de la calotte polaire Nord de Mars. 
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Période A FIGURE 7.26 Liaisons hydrogene 
dans l'eau Une molécule d'eau peut 

A FIGURE7.25 Points d’ébullition des hydrures des groupes principaux L'eau est le seul hydrure former quatre liaisons hydrogéne fortes 

commun des groupes principaux liquide a température ambiante. avec quatre autres molécules d'eau. 

comme San Francisco par exemple, la variation quotidienne de la température peut étre 

inférieure a 10 °C. Sans eau, les fluctuations quotidiennes de température sur notre pla- 

néte pourraient ressembler davantage a celles observées sur Mars, ot I’on a enregistré des 

écarts de 63 °C entre la nuit et le milieu du jour. Imaginez que vous vous éveillez a des 

températures sous le point de congélation pour ensuite rétir 4 des températures estivales 

du désert dans l’aprés-midi ! 

La fagon dont l'eau géle est également unique. Contrairement aux autres substances 

qui se contractent en gelant, l’eau prend de l’expansion. Par conséquent, la glace est moins 

dense que l’eau liquide et elle flotte a la surface. Cette propriété en apparence banale a 

pourtant d’énormes conséquences. En hiver, la couche de glace isole l’eau dans le lac et 

lempéche de geler davantage. Si cette couche de glace s’enfongait, elle détruirait les 

organismes aquatiques vivant au fond de l’eau et le lac risquerait de geler jusqu’au fond, 

éliminant ainsi presque toute vie du lac. 

Par contre, a cause de l’expansion que l’eau gelée prend, la plupart des organismes ne 

survivent pas au gel. En effet, la glace provoque souvent la rupture des membranes cellu- 

laires, tout comme l’eau qui géle dans un tuyau le fait éclater. Beaucoup d’aliments, 

notamment ceux dont le contenu en eau est élevé, supportent mal le gel. Avez-vous déja 

essayé, par exemple, de congeler vos propres légumes ? Si vous placez de la laitue ou des 

épinards dans le congélateur, ils seront flasques et endommageés lors du dégel. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

27 a 30 et 60. 

Changements d’état 
La matiere existe principalement sous forme gazeuse, liquide ou solide. Des variations de 
pression et de température permettent aux atomes et aux molécules qui composent les subs- 
tances de passer d’un état a autre. Le passage de I’état gazeux a l’état liquide et les transitions 
entre les états liquide et solide s’expliquent par les variations d’intensité des forces intermo- 
léculaires ou de liaison qui assurent la cohésion des substances. Certains solides possédent 
également une pression de vapeur, tout comme les liquides volatils, ce qui leur permet de 
passer a l'état gazeux sans passer par I’état liquide, un processus appelé sublimation. Nous 
verrons enfin qu’outre les états solide, liquide et gazeux, il existe des états particuliers comme 
l'état fluide supercritique ot la matiére acquiert des comportements insolites. 



Ebullition et condensation 
Nous avons vu a la section 7.5 que certains liquides dits volatils s*évaporent spontanément 
dans les conditions normales. Toutefois, le processus est relativement lent, car seule une 
partie des molécules ou des atomes de la substance dispose de l’énergie nécessaire pour 
se vaporiser. Plus la température de la substance s’éléve, plus sa pression de vapeur aug- 

mente (c’est-a-dire qu il y a plus de molécules ou d’atomes ayant l’énergie nécessaire pour 

s’échapper a l’état gazeux). 

Le point d’ébullition d’un liquide est la température & laquelle sa pression de 
vapeur est égale a la pression externe. Au point d’ébullition, toutes les molécules d’une 

substance possédent suffisamment d’énergie pour se vaporiser. L’énergie thermique est 

alors suffisante pour que les molécules contenues dans le liquide (pas seulement celles a 

la surface) se libérent des forces de cohésion qui les retiennent a leurs voisines et passent 

a l'état gazeux (figure 7.27). Elles se déplacent alors librement les unes par rapport aux 

autres. Les bulles qu’on apergoit dans l’eau bouillante sont des poches d’eau a I’état de gaz 

qui se sont formées dans l’eau liquide. Les bulles remontent a la surface et s*échappent 

sous forme de gaz ou de vapeur d’eau. Le contraire de l’ébullition est la condensation, 

durant laquelle un gaz se transforme en liquide. A l’inverse de I’ébullition, la condensa- 

tion se produit lorsque l’énergie cinétique des molécules n’arrive plus a vaincre les forces 

de cohésion. Les molécules s’agglomérent alors et passent a |’état liquide. 

Le point d’ébullition normal d’un liquide est /a température a laquelle sa pression 

de vapeur est égale a 1 atm (ou 101,3 kPa). Le point d’ébullition normal de l’eau pure est 

de 100 °C. Cependant, lorsque la pression est plus faible, ’eau bout a une température 

plus basse. Ainsi, 4 Denver, au Colorado, ot l’altitude est de 1600 m au-dessus du niveau 

de la mer, la pression atmosphérique moyenne est environ 83 % de celle au niveau de la 

mer, et l’eau bout aux alentours de 94 °C. Pour cette raison, il est un peu plus long de faire 

cuire des aliments dans l’eau bouillante 4 Denver qu’a San Francisco (qui est au niveau 

de la mer). Une fois que le point d’ébullition d’un liquide est atteint, le fait de chauffer plus 

fort ne fait qu’accélérer I’ébullition; cela n’éleve pas la température du liquide au-dessus 

de son point d’ébullition, comme le montre la courbe de chauffage de la figure 7.28. Par 

conséquent, l’eau bouillante a pression normale aura toujours une température de 100 °C. 

Tant que de l’eau liquide est présente, la chaleur sert a briser les forces de cohésion et 

sa température ne peut pas augmenter au-dessus de son point d’ébullition. Cependant, 

une fois que toute l’eau a été convertie en vapeur, la température de celle-ci peut alors 

continuer a augmenter au-dessus de 100 °C. 

Fusion et congélation 
Prenons maintenant un bloc de glace et examinons ce qui se passe a |’échelle molé- 

culaire quand on augmente sa température. Nous avons vu qu’a l’état solide, l’eau établit 

un maximum de ponts hydrogéne: les molécules ne peuvent donc se déplacer et ne font 

que vibrer. Quand I’énergie thermique augmente, la vibration des molécules d’eau 

devient de plus en plus intense. Au point de fusion (0 °C pour l’eau), les molécules ont 
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4 FIGURE 7.27 Ebullition Un liquide 
bout quand I’énergie thermique est assez 

grande pour forcer les molécules a |’intérieur 

du liquide a passer a l'état gazeux, formant 

des bulles qui montent a la surface. 

e a S ro) 

Température (°C 

co Oo 

Apport de chaleur =m 

A FIGURE 7.28 Température durant 
l'ébullition La température de l'eau 

demeure a 100 °C durant |’ébullition. 

Le terme fusion est utilisé pour la fonte 

des solides parce que si on chauffe 

plusieurs cristaux d'un solide, 

ils fusionnenten un liquide continu 

en fondant. 
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Température (°C) 0 
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A FIGURE 7.29 Température au cours 
de la fusion La température de l'eau 

au cours de la fusion demeure a 0,0 °C 

aussi longtemps qu'il reste de l'eau solide 

et liquide. 
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A FIGURE 7.30 Sublimation de la 
glace Les molécules d'eau a la surface 

d'un cube de glace peuvent se sublimer 

directement a l'état gazeux. 

A Les cristaux de glace qui se forment 

sur les aliments congelés sont dus a 

la sublimation de l’eau des aliments et a 

la redéposition des cristaux a leur surface. 

A. La glace séche (CO; solide) se sublime, 

mais ne fond pas a pression atmospherique. 

suffisamment d’énergie thermique pour affaiblir ou briser les forces intermoléculaires qui 

les maintiennent a leurs points stationnaires. Ces molécules peuvent alors se mettre a 

rouler et 2 glisser les unes sur les autres et le solide se transforme en liquide. Ce processus 

est appelé fusion. Une fois le point de fusion atteint, un chauffage additionnel ne fait 

qu’augmenter la vitesse de fusion; la température du solide ne s’éléve pas au-dessus de 

son point de fusion (figure 7.29). C’est seulement une fois que toute la glace a fondu qu'un 

chauffage additionnel va faire monter la température de l’eau liquide au-dessus de 0 °C. 

Un mélange d’eau et de glace aura toujours une température de 0 °C (a une pression nor- 

male). Le contraire de la fusion est la congélation, au cours de laquelle un liquide se 

solidifie. Lorsque l’on refroidit une substance, I’énergie thermique diminue et les forces 

intermoléculaires deviennent de plus en plus grandes et finissent par immobiliser les 

atomes ou les molécules les uns par rapport aux autres. 

Sublimation et déposition 
Méme si un bloc de glace est solide, les molécules d’eau possédent de l’énergie thermique 

et cette énergie fait vibrer chacune de ces molécules autour d’un point fixe. Comme dans 

les liquides, il se trouve que certaines molécules d’un bloc de giace auront plus d’énergie 

thermique que la moyenne et d’autres en auront moins. Celles qui ont suffisamment 

d’énergie thermique peuvent s’échapper de la surface de la glace. En effet, ces molécules 

sont retenues moins solidement qu’a l’intérieur du bloc de glace en raison du moins grand 

nombre de molécules voisines, ce qui leur permet de passer directement dans la phase 

gazeuse (figure 7.30). Ce processus est appelé sublimation. Certaines des molécules d’eau 

a l’état gazeux (celles qui se trouvent a l’extrémité inférieure de la courbe de distribution 

d’énergie pour les molécules de gaz) peuvent entrer en collision avec la surface de la glace 

et 6tre capturées par les forces intermoléculaires avec d’autres molécules. Ce processus 

inverse de la sublimation est appelé déposition et définit la transition du gaz au solide. 

Comme dans le cas des liquides, la pression d’un gaz en équilibre dynamique avec son 

solide est la pression de vapeur du solide, aussi appelée pression de sublimation du solide. 

Bien que la sublimation et la déposition se produisent a la surface d’un bloc de glace 

exposé a l’air 4a —10 °C, la sublimation se produit habituellement 4 une vitesse plus grande 

que la déposition parce que la majorité des molécules nouvellement sublimées s’échappent 

dans l’atmosphere environnante et ne reviennent jamais. [1 en résulte une diminution 

notable de la taille du bloc de glace avec le temps (méme si la température est inférieure 

au point de fusion). 

Si vous vivez dans une région aux hivers rigoureux, vous avez peut-étre remarqué 

qu’une partie de la glace et de la neige au sol disparait méme si la température demeure 

inférieure a 0 °C. De méme, des cubes de glace qui séjournent longtemps au congélateur 

perdent lentement de leur volume, méme si le congélateur est toujours réglé 4 une tempé- 

rature bien inférieure a 0 °C. Dans les deux cas, la glace se sublime, passant directement a 

l'état de vapeur d’eau. La glace se sublime également dans les aliments congelés. Vous 

avez peut-étre remarqué, par exemple, l’apparition et la croissance graduelle de cristaux de 
glace sur les aliments a /’intérieur des sacs de plastique refermables dans votre congéla- 

teur. Les cristaux de glace sont composés d’eau qui s’est sublimée des aliments et qui s’est 
redéposeée a la surface interne du sac ou a la surface des aliments. C’est pour cette raison 
que les aliments qui restent trop longtemps dans un congélateur semblent secs et ratatinés. 
I] est toutefois possible d’éviter cette déshydratation jusqu’a un certain point en congelant 
les aliments a des températures plus froides. Durant cette opération, appelée surgélation, 
la temperature plus froide fait baisser la pression de vapeur de la glace, ce qui protége les 
aliments plus longtemps. La viande brilée par le froid au congélateur est une autre mani- 
festation courante de la sublimation. Lorsque la viande n’est pas conservée de facon appro- 
priée (c’est-a-dire quand son contenant n’est pas fermé hermétiquement), la sublimation se 
poursuit au méme rythme: la surface se décolore et la viande perd sa saveur et sa texture. 

Le dioxyde de carbone solide, ou glace séche, qui ne fond pas a pression atmosphé- 
rique, peu importe la température, est une substance normalement associée a la sublima- 
tion. En effet, a —78 °C, les molécules de CO, possédent suffisamment d’énergie pour 
quitter la surface de la glace séche et devenir gazeuses par sublimation. 



Changements de phase 

Expliquez ce qui se passe au niveau moléculaire lorsque l’eau 

(a) passe de l’état solide a l’état liquide ; 

(b) passe de l'état liquide a l’état gazeux ; 

(c) passe de l’état liquide a I’état solide; 

(d) passe de l’état gazeux a I’état liquide. 

SOLUTION 

(a) A Vétat solide, les molécules d’eau forment un maximum de ponts hydrogene avec 

les molécules qui les entourent. Elles sont immobiles les unes par rapport aux 

autres et ne font que vibrer. Lorsque I’eau passe a I’état liquide, l’énergie cinétique 

des molécules d’eau devient suffisamment élevée pour affaiblir les ponts hydro- 

gene de fagon appréciable. Bien qu’ils soient toujours présents, ils sont moins effi- 

caces et les molécules peuvent rouler et glisser les unes par rapport aux autres. 

(b — A état liquide, bien que les ponts hydrogéne soient présents, les molécules peuvent 

rouler et glisser les unes par rapport aux autres. Lorsque l’eau passe a I’état gazeux, 

l’€nergie cinétique des molécules d’eau devient suffisante pour que la molécule échappe 

aux forces de cohésion intermoléculaires. Les molécules peuvent alors se déplacer 

a grande vitesse dans toutes les directions indépendamment les unes des autres. 

(c) A Létat liquide, bien que les ponts hydrogene soient présents, les molécules 

peuvent rouler et glisser les unes par rapport aux autres. Lorsqu’on refroidit l’eau, 

l’énergie cinétique des molécules diminue et les forces de cohésion intermolé- 

culaires (ponts hydrogéne) deviennent de plus en plus efficaces, jusqu’a immobili- 

ser les molécules les unes par rapport aux autres. 

(d) A L’état gazeux, les molécules se déplacent 4 grande vitesse dans toutes les direc- 

tions indépendamment les unes des autres. Les forces intermoléculaires sont 

négligeables par rapport a l’énergie cinétique des molécules. Lorsqu’on refroidit 

la substance, |’énergie cinétique diminue et les forces de cohésion intermolé- 

culaires (les ponts hydrogéne dans le cas de I’eau) deviennent de plus en plus 

efficaces, jusqu’a créer une cohésion entre les molécules. 

EXERCICE PRATIQUE 7.7 

La glace séche, CO>(s), se sublime spontanément a température ambiante. Expliquez 

ce qui se passe au niveau moléculaire lors de ce processus. 

Point critique: transition vers 
un état inhabituel de la matiere 
Nous avons considéré la vaporisation d’un liquide dans un contenant ouvert, avec ou sans 

chauffage, et la vaporisation d’un liquide dans un contenant scellé sans chauffage (sec- 

tion 7.5). Observons maintenant ce qui se passe lorsque la vaporisation d’un liquide se 

passe dans un contenant scellé en chauffant. Prenons du n-pentane liquide en équilibre 

avec sa vapeur dans un contenant hermétiquement fermé et placé initialement a 25 °C. A 

cette température, la pression de vapeur du n-pentane est de 0,67 atm. Que se passe-t-il si 

on chauffe le liquide? A mesure que la température s’éléve, une Plus grande quantité de 

n-pentane se vaporise et la pression dans le contenant augmente. A 100 °C, la pression est 

de 5,5 atm, et 4 190 °C, elle est de 29 atm. A mesure qu’une plus grande quantité de 

n-pentane gazeux est forcée d’occuper le méme espace, la masse volumique du gaz 

s’éléve. En méme temps, |’élévation de la température entraine la diminution progressive 

de la masse volumique du liquide. A 197°C, le ménisque entre le n-pentane liquide et 

gazeux disparait, et les états gazeux et liquides se combinent pour former un fluide super- 

critique (figure 7.31). Pour toute substance, la température a laquelle cette transition se 

produit est appelée température critique (7); elle représente la température au-dessus 

de laquelle il ne peut y avoir de liquide (peu importe la pression). La pression a laquelle 

cette transition se produit est appelée pression critique (P,); elle représente la pression 

requise pour entrainer une transition vers un liquide a la température critique. 

7.8 Changements d'état 

| Rappel: 1 atm = 101,3 kPa 
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Fluide 

super- e 
L T < T, — Deux phases | T > T, — Une phase | 

Augmentation de la température 
We Rat 

critique 

A FIGURE 7.31 Transition des points critiques Quand on chauffe du n-pentane dans un contenant scellé, 

il se transforme en fluide supercritique. Au point critique, le ménisque qui sépare le liquide et le gaz disparait, 

et le liquide devient supercritique, c’est-a-dire ni liquide, ni gaz. 

Courbe de chauffage de Il’eau 
On peut utiliser l’ensemble des notions que nous venons d’étudier dans cette section pour 

analyser la courbe de chauffage de 1,00 mol d’eau a une pression de 1,00 atm illustrée a 

la figure 7.32. Laxe des y de la courbe de chauffage représente la température d’un échan- 

tillon d’eau. Laxe des x représente la quantité de chaleur absorbée (en kilojoules) au 

cours du chauffage. Comme lindique ce diagramme, on peut découper ce processus 
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A. FIGURE 7.32 Courbe de chauffage de l'eau Le graphique présente la température en fonction de la 
chaleur ajoutée par le chauffage de 1 mol. 
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en cing étapes: 1) réchauffement de la glace; 2) fusion de la glace en eau liquide ; 

3) réchauffement de l’eau liquide; 4) vaporisation (ou ébullition) de l’eau liquide en 
vapeur ; et 5) réchauffement de la vapeur. 

Durant deux de ces étapes (2 et 4), la température demeure constante alors que la 

chaleur est ajoutée, parce que cette chaleur sert a affaiblir ou a briser les liaisons ou les 

interactions entre les molécules, et non a élever la température. Les deux états (gaz- 

liquide ou liquide-solide) sont en équilibre au cours de la transition et la température 

demeure constante. 

Au cours des trois autres étapes (1, 3 et 5), la température augmente de fagon linéaire. 

Ces étapes représentent le réchauffement d’un seul état dans lequel la chaleur déposée 

augmente la température en accord avec la capacité calorifique massique de la substance 

q ie MC ubstanceAT). 

Lien conceptuel 7.3 Refroidir de l'eau avec la glace 

La capacité calorifique massique de la glace est Cy,6, glace = 2,09 J/g -°C et la chaleur de 

fusion de la glace est de 6,02 kJ/mol. Quand on place un petit cube de glace a —10 °C dans 

une tasse d’eau a température ambiante, qu’est-ce qui joue un plus grand réle dans le 

refroidissement de l’eau liquide : le réchauffement de la glace de —10 °C 40 °C ou la fonte 
de la glace? 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

31 a 35, 52, 53, 56 et 64 a 66. 

Diagrammes de phases 
Dans la majeure partie du présent chapitre, nous avons étudié comment |’état d’une subs- 

tance se transforme. Nous allons voir maintenant qu’il est possible de considérer simulta- 

nément l’influence de la température et de la pression sur I’état d’une substance donnée 

dans un graphique appelé diagramme de phases. Un diagramme de phases est une 

représentation graphique de I’état d’une substance en fonction de la pression (sur l’axe 

des y) et de la température (sur l’axe des x). Nous examinerons d’abord les principales 

caractéristiques d’un diagramme de phases, puis nous aborderons son interprétation. 

Principales caractéristiques d’un diagramme de phases 
A titre d’exemple, considérons le diagramme de phases de l'eau (figure 7.33). L’axe des y 

présente la pression en atmosphéres et l’axe des x montre la température en degrés Celsius. 

Les principales caractéristiques du diagramme de phases peuvent €tre catégorisées en 

aires, en courbes et en points. Examinons individuellement chacun de ces éléments. 

Aires 

Chacune des trois aires — solide, liquide et gaz — dans le diagramme de phases repré- 

sente les conditions dans lesquelles cet état particulier est stable. Par exemple, a toutes 

les températures et pressions dans l’aire du liquide de ce diagramme de phases, le liquide 

est l’état stable. Remarquez que le point a 25 °C et a 101,3 kPa pour l’eau se situe dans 

Vaire du liquide, comme on le sait d’aprés notre experience quotidienne. En général, une 

faible température et une pression élevée favorisent l'état solide: une température élevée 

et une pression faible favorisent l’état gazeux ; et des conditions intermédiaires favorisent 

l’état liquide. Un échantillon de matiére qui n’est pas dans l'état indiqué par son dia- 

gramme de phases pour un ensemble donné de conditions se transformera dans cet état 

lorsqu’on lui imposera ces conditions. Par exemple, la vapeur que l’on refroidit 4 tempé- 

rature ambiante a 101,3 kPa se condensera en liquide. 
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On peut utiliser, par exemple, le point 
triple d'une substance comme |’eau 

pour calibrer un thermoméetre ou 

un manometre avec une température 

et une pression connues. 

Diagramme de phases de l’eau 

Courbe de fusion | _ LIQUIDE 

Courbe de vaporisation — 
Point critique | 

Po 

Pression (pas a léchelle) 

WG. 100 °C 

Température (pas a léchelle) 

A FIGURE 7.33 Diagramme de phases de l'eau 

Courbes 

Chacune des courbes (lignes) dans le diagramme de phases représente un ensemble de 

températures et de pressions dans lesquelles la substance est en équilibre entre les deux 

états de part et d'autre de la courbe. Par exemple, dans le diagramme de phases de l’eau, 

considérons la courbe qui commence juste aprés 0 °C et sépare le liquide du gaz. Cette 

ligne correspond a la courbe de vaporisation de l’eau (aussi appelée courbe de pression de 

vapeur et telle qu’illustrée a la figure 7.17). A toutes les températures et pressions qui se 

situent le long de cette courbe, les états liquide et gazeux de l’eau sont également stables 

et en €quilibre. Par exemple, a 100 °C et 4 une pression de | atm, l’eau et sa vapeur sont 

en équilibre; elles sont également stables et coexistent. Les deux autres courbes princi- 

pales dans un diagramme de phases sont la courbe de sublimation (qui sépare le solide et 

le gaz) et la courbe de fusion (qui sépare le solide et le liquide). 

Point triple 

Dans un diagramme de phases, le point triple représente l’unique ensemble de condi- 

tions dans lesquelles les trois états sont également stables et en équilibre. Dans le dia- 
gramme de phases de l’eau, le point triple se situe 4 0,0098 °C et a 0,006 03 atm. Dans 
ces conditions uniques (et seulement dans ces conditions), les états solide, liquide et gazeux 
de l’eau sont également stables et en équilibre. 

Point critique 

Comme nous l’avons appris a la section 7.8, 4 la température et 4 la pression critiques, les 
Stats liquide et gazeux fusionnent en un fluide supercritique. Le point critique dans un 
diagramme de phases représente la température et la pression au-dessus desquelles 
un fluide supercritique existe. 

Interpretation d’un diagramme de phases 
Les changements de température ou de pression d’un échantillon peuvent étre représentés 
par un déplacement dans un diagramme de phases. Considérons le diagramme de phases 
du dioxyde de carbone (glace séche) illustré a la figure 7.34. Une augmentation de la 
température d’un bloc de dioxyde de carbone solide A pression normale peut étre indiquée 



par un déplacement horizontal dans le diagramme de phases comme le montre le trait 
horizontal A, qui traverse la courbe de sublimation 4 —78,5 °C. A cette température, le 
solide se sublime en gaz, comme vous pouvez l’avoir déja observé dans le cas de la glace 
seche. Un changement de pression peut étre indiqué par un déplacement vertical dans le 
diagramme de phases. Par exemple, on pourrait convertir en liquide un échantillon de 

dioxyde de carbone gazeux a 0 °C et a pression normale en augmentant la pression, comme 
le montre le trait B. Bien qu’aux conditions ambiantes la glace séche se sublime spontané- 
ment, il est possible d’obtenir du dioxyde de carbone liquide a une température de 0 °C si 
la pression est supérieure 4 49 atm. Remarquez que la courbe de fusion du dioxyde de 

carbone a une pente positive (a mesure que la température augmente, la pression augmente 
également), contrairement a la courbe de fusion de l’eau, dont la pente est négative. Le 

comportement du dioxyde de carbone est plus typique que celui de l’eau. Dans les dia- 
grammes de phases de la plupart des substances, la courbe de fusion a une pente positive 

parce que l’augmentation de la pression favorise la phase la plus dense, qui pour la majorité 

des substances est I’état solide. Dans le cas de l’eau, nous avons vu & la section 7.7 que la 

structure solide formée par les ponts hydrogéne est moins dense que 1’état liquide. 

72,9 
etal Point | 

. Re) LIQUIDE critique | 
49,4 : es 

atm 

Sill 

atm 

Pression (pas a léchelle) l atm 
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Dioxyde de carbone 

A FIGURE 7.34 Diagramme de phases du dioxyde de carbone 

Interprétation d’un diagramme de phases 

LVhexafluorure d’uranium (UF,), appelé «hex » dans l’industrie nucléaire, est 

un substrat de base dans la production de carburant pour les réacteurs. Observez 

le diagramme de phases suivant et répondez a chacune des questions. 

(a) Quel est le point de sublimation solide normal de ’hexafluorure d’uranium ? 

(b) A partir de quelles conditions de pression ’hexafluorure d’uranium peut-il 

exister a l’état liquide ? 

(c) Dans quel état se trouve l’hexafluorure d’uranium a température ambiante et 

a pression atmosphérique normale ? 

(d) Dans quel état se trouve l’hexafluorure @uranium a 135 °C et a 1,0 atm? 

SOLUTION 

(a) A une pression de 1,0 atm, l’UF, passe de l'état solide a l’état gazeux a une 

température d’environ 55 °C. 

(b) L’'UF, peut exister a l’état liquide lorsque la pression est supérieure a 1,5 atm 

environ. 

(c) A 25 °C et a 1,0 atm, l’UF, est solide. 

(d) A 135 °C et a 1,0 atm, I’UF, est gazeux. 

7.9 Diagrammes de phases 303 
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EXERCICE PRATIQUE 7.8 

Le point d’ébullition normal de l’éthanol est de 78,0 °C et son point de fusion (a 1 atm) 

de -114 °C. Sa température critique est de 241 °C et sa pression critique, de 60,6 atm. 

Son point triple est 4-123 °C pour une pression de 4,24 x 10~? atm. Tracez le 

diagramme de phases de I’éthanol. L’éthanol a-t-il un état solide stable a 1 atm? 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 7.8 

Le carbone existe sous deux formes a l’état solide: le graphite, plus commun, 

et le diamant. Observez le diagramme de phases suivant et expliquez pourquoi 

le diamant est si peu abondant dans la nature. 
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<@) Lien conceptuel 7.4 Diagrammes de phases 

Une substance a un point triple 4 —24,5 °C et a 0,295 atm. Quelle transformation est la 
plus susceptible d’arriver 4 un échantillon solide de cette substance lorsqu’il est chauffé 
de —35 °C a0 °C a une pression de 0,290 atm ? 

(a) Le solide fond et devient liquide. 

(b) Le solide se sublime en gaz. 

(c) Rien (le solide demeure solide). 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

36 a 41, 46, 47, 54 et 63. 
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Termes clés (voir le glossaire) 

Amorphe (p. 274) 

Capillarité (p. 285) 

Condensation (p. 286) 

Congélation (p. 298) 

Constante des gaz parfaits 

(constante molaire 

des gaz) (p. 279) 

Cristallin (p. 274) 

Dé€position (p. 298) 

Diagramme de phases (p. 301) 

Equation de Van der Waals 

(p. 281) 

Equilibre dynamique (p. 288) 

Fusion (p. 298) 

Gaz parfait (p. 279) 

Loi des gaz parfaits (p. 278) 

Non volatil (p. 287) 

Point critique (p. 302) 

Point d’ébullition (p. 297) 

Point d’ébullition normal 

(p. 297) 

Point de fusion (p. 297) 

Point triple (p. 302) 

Pression critique (P,) (p. 299) 

Pression de vapeur (p. 288) 

Solide atomique (p. 292) 

Concepts clés 

Etats de la matiére (7.2) 

> Les trois principaux états de la matiére sont l’état gazeux, |’ état 

liquide et l’état solide. 

> Les forces qui maintiennent les molécules et les atomes ensemble 

dans un liquide ou un solide sont les forces intermoléculaires ou 

les forces de liaison. L’intensité des forces dans une substance 

détermine son état. 

Gaz (7.3) 

> La théorie cinétique moléculaire est un modele quantitatif simple 

permettant de décrire et de prédire le comportement des gaz. Ce 

modéle prend en compte trois hypothéses: 1) la taille des parti- 

cules de gaz est négligeable; 2) l’énergie cinétique moyenne 

dune particule de gaz est proportionnelle a la température en 

kelvins; 3) la collision d’une particule de gaz avec une autre est 

complétement élastique (les particules ne collent pas ensemble). 

> La loi des gaz parfaits, PV = nRT, découle de la théorie cinétique 

des gaz et donne la relation entre la pression, la température, le 

volume et la quantité d’un gaz. Toutefois, cette loi n’est valable 

que pour les gaz a faible pression et a température relativement 

élevée dans lesquels les forces intermoléculaires sont pratique- 

ment inexistantes. 

> Les gaz réels different des gaz parfaits par le fait qu’ils ne se 

conforment pas aux hypothéses de la théorie cinétique molé- 

culaire. Ces hypothéses ne sont plus valides dans le cas des pres- 

sions élevées. Le volume est en effet plus grand que prédit parce 

que la taille des particules n’est plus négligeable au regard de 

lespace qui les sépare. 

> Les hypothéses ne tiennent plus également pour les températures 

basses. La pression est plus faible que prédit parce que attraction 

entre les molécules combinée a des énergies cinétiques faibles 

provoque des collisions partiellement inélastiques. 

> On peut utiliser l’équation de Van der Waals pour prédire les pro- 

priétés des gaz dans des conditions non idéales. 

Liquides (7.4 et 7.5) 

> La tension superficielle est le résultat de la tendance des liquides a 

réduire au minimum leur surface afin d’accroitre autant que possible 

les interactions entre leurs particules constituantes, abaissant ainsi 
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Solide atomique covalent 

(solide macromoléculaire) 

(p. 293) 

Solide atomique du groupe 

des gaz nobles (p. 292) 

Solide atomique métallique 

(p. 293) 

Solide ionique (p. 292) 

Solide moléculaire (p. 291) 

Sublimation (p. 298) 

Température critique (T,) 

(p. 299) 

Température et pression 

normales (TPN) (p. 276) 

Tension superficielle (p. 283) 

Théorie cinétique des gaz 

(p. 275) 

Vaporisation (p. 286) 

Viscosité (p. 284) 

Volatil (p. 287) 

leur Energie potentielle. La tension superficielle permet aux goutte- 

lettes d’eau de former des sphéres et aux insectes et aux mouches 

artificielles des pécheurs de se maintenir 4 la surface de |’eau. 

> La viscosité est la résistance d’un liquide a l’écoulement. La vis- 

cosité s’accroit avec |’augmentation de |’intensité des forces inter- 

moléculaires ; elle diminue lorsque la température augmente. 

> La capillarité est la capacité d’un liquide a s’élever contre la gra- 

vité dans un tube mince. Elle est le résultat des forces d’adhésion 

(l’attraction entre les molécules et la surface du tube) et des forces 

de cohésion (1’attraction entre les molécules dans le liquide). 

> La vaporisation est le passage de |’état liquide a l'état gazeux. 

Elle se produit quand I’ énergie thermique surmonte les forces pré- 

sentes dans un liquide. La vaporisation est endothermique et la 

vitesse de vaporisation s’accroit sous |’effet de augmentation de 

la température, de |’augmentation de la surface et de la diminution 

de l’intensité des forces intermoléculaires. 

> Dans un contenant scellé, une solution et sa vapeur forment un 

équilibre dynamique lorsque la vitesse de vaporisation égale la 

vitesse de condensation. La pression d’un gaz en €quilibre dyna- 

mique avec son liquide est appelée pression de vapeur. 

> La pression de vapeur d’une substance s’accroit avec l’augmen- 

tation de la température et avec la diminution de l’intensité des 

forces intermoléculaires. 

Solides (7.6) 

> Les principaux types de solides sont les solides moléculaires, 

ioniques et atomiques. Les solides atomiques peuvent étre subdi- 

visés en trois catégories différentes: du groupe des gaz nobles, 

meétalliques et covalents. 

Caractere unique de I’eau (7.7) 

> Leau est liquide a la température ambiante malgré son nombre 

d’électrons relativement faible. L’eau forme de fortes liaisons 

hydrogéne, ce qui explique son point d’ébullition élevé. 

> La polarité élevée de l’eau lui permet de dissoudre de nombreux 

composés polaires et ioniques, et méme des gaz non polaires. 

> leau prend de |’expansion en gelant, de sorte que la glace est 

moins dense que |’eau liquide. 
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Diagrammes de phases (7.9) 

Un diagramme de phases est un diagramme représentant les Etats 

d’une substance en fonction de sa pression (axe des y) et de sa 

température (axe des x). 

Les aires dans un diagramme de phases représentent les conditions 

dans lesquelles existe un seul état stable (solide, liquide, gazeux). 

Les courbes représentent les conditions dans lesquelles deux états 

sont en équilibre. 

Changements d'etat (7.8) 

> Le point d’ébullition dun liquide est la température a laquelle > 

sa pression de vapeur égale la pression externe. L’inverse est la 

condensation. 

> La fusion est la transition de l'état solide a1’ état liquide. Linverse > 

est la congélation. 

> L’énergie nécessaire a !a fusion est généralement inférieure a celle > 

de la vaporisation parce qu’il n’est pas nécessaire de surmonter 

toutes les forces intermoléculaires pour que la fusion se produise. > Le point triple représente les conditions dans lesquelles les trois 

> La sublimation est la transition de liquide 4 gaz. L’inverse est la phases coexistent. 

déposition. > Le point critique est la température et la pression au-dessus des- 

> Lorsqu’on chauffe un liquide dans un contenant scellé, il finit par quelles un fluide supercritique existe. 

former un fluide supercritique qui a des propriétés intermédiaires 

entre un liquide et un gaz. Ce processus se produit 4 la tempéra- 

ture critique et a la pression critique. 

Equations et relations clés 

Relation entre la pression (P), la force (F) et la surface (A) (7.3) Equation de Van der Waals (7.3) 
2 

Be S (» + o( 2) ov — nb) = nRT 

PV = nRT 

Loi des gaz parfaits (7.3) 

® facile MJ moyen @D difficile 

Problemes par sujet 

Gaz (7.3) oD 4. Quel postulat de la théorie cinétique moléculaire n'est plus 

valide dans des conditions de basse température ? Expliquez 

votre réponse. 
d’argon gazeux de 1,0 L, tous les deux a température ambiante 

et a pression atmosphérique. 

(a) Les atomes dans l’échantillon d’hélium ont-ils la méme 

énergie cinétique moyenne que les atomes dans |’échantil- 

lon d’argon ? 

Les atomes dans l’échantillon @’hélium ont-ils la méme 

@ 5. Calculez le volume qu’occupe 5,0 mol de O>(g) a haute tem- 

pérature (500,0 K) et a pression trés élevée (500 atm). 

Considérez que ces valeurs s’appliquent au gaz réel. 

® ©. Calculez la pression qu’exerce 5,0 mol de O>(g) a trés basse 

température (50,0 K) sur les parois dun contenant de 5,0 L. (b) 
vitesse moyenne que celle des atomes dans l’échantillon 

d’argon? 

(c) Les atomes d’argon exercent-ils une plus grande pression 

sur les parois du contenant étant donné quils ont une 

masse plus grande? Expliquez votre réponse. 

Un ballon a température ambiante contient des quantités 

parfaitement égales d’azote et de xénon (en moles). 

(a) Quel gaz exerce la plus grande pression partielle ? 

(b) Dans lequel de ces deux gaz les molécules ou les atomes 

possédent-ils la plus grande vitesse moyenne ? 

(c) De quel gaz les molécules ont-elles la plus grande énergie 

cinétique moyenne ? 

(d) Sion pergait un petit trou dans le ballon, quel gaz effuserait 

(se disperserait par l’ouverture) le plus rapidement ? 

Quel postulat de la théorie cinétique moléculaire n’est plus 

valide dans des conditions de pression élevée ? Expliquez votre 

réponse. 

Considérez que ces valeurs s’appliquent au gaz réel. 

Utilisez l’€quation de Van der Waals et l’équation des gaz par- 

faits pour calculer le volume de 1,000 mol de néon a une pres- 

sion théorique de 500,0 atm et 4 une température de 355,0 K. 

Expliquez pourquoi les deux valeurs sont différentes. 

Utilisez l’€quation de Van der Waals et ’équation des gaz par- 

faits pour calculer la pression exercée par 1,000 mol de Cl, 

dans un volume de 5,000 L a une température de 273,0 K. 

Expliquez pourquoi les deux valeurs sont différentes. 

Liquides (7.4 et 7.5) 

@ 2». 

10. 

Selon vous, quel composé a la plus grande tension superficielle, 

lacétone [(CH3)9CO] ou l’eau (H3O) ? Expliquez votre réponse. 

Leau (a) «mouille» certaines surfaces et perle sur d’autres. 

Le mercure (b), au contraire, perle sur presque toutes les sur- 
faces. Expliquez cette différence. 



@ 11. 

‘| 13. 

(a) (b) 

Les structures de deux formes de heptane sont illustrées 

ci-dessous. Selon vous, lequel de ces deux composés a la plus 

grande viscosité? 

Ss Q¢ 
Composé A “e NS as. 
Composé B 

La viscosité de ’huile 4 moteur est une propriété importante 

pour le bon fonctionnement d’un moteur. Les huiles 4 moteur 

multigrades contiennent des polymeéres (longues molécules 

composées d’unités structurales répétitives) qui s’enroulent a 

basse température, mais se déroulent a températures élevées. 

Expliquez pourquoi ce phénomene contribue a ce que la vis- 

cosité de l’huile 4 moteur soit moins influencée par la tempé- 

rature qu’elle ne le serait autrement. 

Leau dans un tube de verre qui contient de la graisse ou des 

résidus d’huile présente un ménisque plat (gauche), alors que 

Veau dans un tube propre présente un ménisque concave 

(droite). Expliquez votre réponse. 

Ds Es ret E Bight 

ina i eee Snips a NN a a 

5 SESE AT TRIN 

Lorsqu’un mince tube de verre tenu verticalement est mis en 

contact avec de l’eau, Veau monte de 1,4 cm. Lorsque le 

méme tube est placé dans I’hexane, l’hexane s’éleve de seule- 

ment 0,4 cm. Expliquez votre réponse. 

it 

@ 18. 

307 Exercices 

Quel échantillon s’évaporera le plus rapidement: 55 mL d’eau 

dans un bécher dont l’ouverture mesure 4,5 cm de diamétre, 

ou 55 mL d’eau dans un plat mesurant 12 cm de diamétre ? La 

pression de vapeur de l’eau sera-t-elle différente dans les deux 

contenants ? Expliquez votre réponse. 

Quel échantillon s’évaporera le plus rapidement: 55 mL d’eau 

(HO) dans un bécher ou 55 mL d’acétone [(CH;),CO] dans 

un bécher identique et dans les mémes conditions? La pres- 

sion de vapeur des deux substances est-elle différente ? 

Expliquez votre réponse. 

Le fait de verser de l’eau 4 température ambiante sur votre 

peau par une journée chaude vous rafraichit, mais ce n’est pas 

le cas lorsque vous y déposez de I’huile végétale (a la méme 

température que l’eau). Expliquez cette différence. 

Pourquoi l’€nergie nécessaire pour vaporiser de l’eau est-elle 

plus grande a température ambiante qu’elle ne |’est au point 

d’ébullition ? 

Solides (7.6) 

® 19. 

iM) 22. 

Mj 23. 

‘M| 24. 

Mj 25. 

M| 26. 

Dites si chacun des solides suivants est moléculaire, 1onique 

ou atomique. 

(a) Ar(s). (b) H,O(s). (c) K,O(s). (d) Fe(s). 

Dites si chacun des solides suivants est moléculaire, ionique 

ou atomique. 

(a) CaCl,(s). (b) CO>(s). (c) Ni(s). (d) 1,(s). 

Parmi les solides ci-dessous, lequel sera le plus dur? 

Expliquez votre réponse. 

Ar(s), CCly(s), LiCl(s), CH;0H(s) 

Parmi les solides ci-dessous, lequel sera le plus difficile 

a rayer ? Expliquez votre réponse. 

C(s, diamant), Kr(s), NaCl(s), H,O(s) 

Dans chacune des paires, quel solide sera le plus difficile 

a faire fondre ? Expliquez pourquoi. 

(a) T1i0>(s) ou HOOH(s). (c) Kr(s) ou Xe(s). 

(b) CCly4(s) ou SiCly(s). (d) NaCl(s) ou CaO(s). 

Dans chacune des paires, quel solide sera le plus difficile 

a fragmenter ? Expliquez pourquoi. 

(a) Fe(s) ou CCli(s). (c) Tis) ou Ne(s). 

(b) KCl(s) ou HCI(s). (d) H,O(s) ou H>S(s). 

Bien qu’il s’agisse de deux solides ioniques, le sel de table 

(NaCl) est trés soluble dans l’eau tandis que la craie (CaCO3) 

reste en suspension dans le mélange. Expliquez. 

Le sucre de table (C,H)50O¢) et le sel de table (NaCl) sont deux 

substances pures fort utilisées dans Valimentation. Quand on 

chauffe l’une et l’autre, on s’apercoit que le sucre fond a une 

température beaucoup plus basse (160 °C) que le sel (804 °C). 

A quelqu’un qui lui demandait 4 quoi attribuer cette diffé- 

rence, une étudiante de sciences de la nature au cégep a 

répondu ceci: «C’est parce que dans le sucre les liaisons sont 

covalentes et que dans le sel les liaisons sont ioniques. Or, les 

liaisons ioniques sont plus fortes que les covalentes. » Il y a du 

vrai dans cette affirmation, mais elle n’est pas complétement 

correcte. Expliquez pourquoi et €noncez une explication plus 

conforme a la vérité. 

Caractere unique de l'eau (7.7) 

@ 27. Dessinez un schéma a I’échelle moléculaire de l’eau (a) a l'état 

liquide ; (b) a l’état solide. 
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(Mj 28. Leau aun point d’ébullition élevé pour sa masse molaire rela- 

tivement faible. Expliquez pourquoi. 

(Mj 29. Expliquez le rdle de Peau dans la régulation du climat de la 
Teere: 

(Mj 30. En quoi la masse volumique de l'eau solide comparée 4 celle 

de l'eau liquide est-elle atypique parmi les autres substances ? 

Pourquoi est-ce important ? 

Changements d'état et diagrammes de phases (7.8 et 7.9) 

‘B) 31. La glace séche est couramment utilisée a la télévision, au 

cinéma et au théatre afin de produire une «fumée» blanche. 

Lorsque le CO>(s) est exposé a lair, il passe directement 

a l'état gazeux. 

(a) Nommez le processus et décrivez ce qui se passe a 

léchelle moléculaire. 

(b) Le CO, gazeux est incolore en réalité. Son passage rapide 

a état gazeux est fortement endothermique, ce qui 

abaisse la température a proximité de la substance, faisant 

condenser en fines gouttelettes un autre gaz dont les molé- 

cules possédent des forces de cohésion plus importantes. 

Lequel a votre avis? 

é&y 32. Pour chacune des substances ci-dessous, décrivez, en utilisant 

les divers modéles, ce qui se produit au niveau moléculaire 

lors de la fusion et lors de l’ébullition du composé. 

(a) H,O(s). 

(b) NaCl(s). 

(c) C(s). 

(d) CCly(s). 

& 33. Corrigez chacune des affirmations suivantes. 

(a) Lénergie absorbée quand ’ammoniac NH; liquide bout 

est utilisée pour vaincre les liaisons covalentes dans les 

molécules d’ammoniac. 

(b) L’énergie absorbée quand liode solide fond est utilisée 

pour vaincre les liaisons ioniques entre les molécules 

diode. 

(c) L’énergie absorbée quand le chlorure de sodium se dissout 

dans l’eau est utilisée pour former des ions. 

(d) Lénergie absorbée quand le cuivre métallique bout est 

utilisée pour affaiblir les liaisons métalliques délocalisées 

entre les atomes de cuivre. 

‘Mj 34. Laluminium est, aprés le fer, le métal le plus utilisé. Léger, 

il conduit facilement l’électricité et la chaleur et peut étre 

combiné facilement a d’autres métaux pour obtenir des pro- 

priétés diverses. I] est utilisé notamment dans les transports 

(automobiles, avions, vélos, etc.), dans les biens de consom- 

mation (ustensiles de cuisine, miroirs, boites de conserve, 

papier d’aluminium, canettes, etc.) et dans la construction 

(fenétres, portes, gouttiéres, etc.). Tracez la courbe de chauf- 

fage de l’aluminium si son point de fusion est de 660 °C et 

son point d’ébullition, de 2519 °C. Expliquez les variations 

observées. 

‘Mj 35. Le fructose est un sucre simple que I’on trouve naturellement 

dans certains végétaux. Comme son pouvoir sucrant est de 

20% a 40% plus élevé que le sucre de table habituel (saccha- 

rose), il était préconisé autrefois dans les diétes diabétiques. 

Des études récentes démontrent toutefois qu'il pourrait avoir 

une certaine toxicité lorsque consommé en grande quantité, 

particuli¢rement pour le foie. Tracez la courbe de chauffage 

du fructose si son point de fusion est de 105 °C et son point 

d’ébullition, de 552 °C. Expliquez les variations observées. 

‘F) 36. A partir du diagramme de phases ci-dessous, identifiez les 

états présents aux points a a g. 

® 37. 

Mj 38. 

Mj 39. 

Pression (pas a léchelle) 

Pression (pas a léchelle) 

T, 

Température (pas a l€chelle) 

Observez le diagramme de phases de l’iode et répondez a cha- 

cune des questions. 

(a) Que! est le point d’ébullition normal de Viode ? 

(b) Quel est le point de fusion de Viode a 1,0 atm? 

(c) Dans quel état se trouve l’iode a température ambiante et 

a pression atmosphérique normale ? 

(d) Dans quel état se trouve l’iode 4 186 °C et a 1,0 atm? 

Po 

latm 

Pression (pas a léchelle) 

LIB6eCulsesacG Ihe 

Température (pas a | échelle) 

Le point d’ébullition normal de l’azote est de 77,3 K et son 

point de fusion (a | atm) de 63,1 K. Sa température critique 

est de 126,2 K et sa pression critique, de 33,6 atm. Son point 

triple est a 63,1 K et a 0,124 atm. Tracez le diagramme de 

phases de l’azote. L’azote a-t-il un état liquide stable a 1 atm? 

Le point d’ébullition normal de l’argon est de 87,2 K et son 

point de fusion (a | atm ) de 84,1 K. Sa température critique 

est de 150,8 K et sa pression critique, de 48,3 atm. Son point 

triple est a 83,7 K et 40,68 atm. Tracez le diagramme de phases 

de l’argon. De l’argon solide ou de I’argon liquide, lequel a la 

plus grande masse volumique ? 

Le diagramme de phases du soufre est illustré ci-dessous. Les 

phases rhombique et monoclinique sont deux états solides de 

structures différentes. 

Rhombique 

Monoclinique 

119°C, 0,027 mm Hg 

96 °C, 0,0043 mm Hg 

Vapeur 

Température (pas a léchelle) 



Problemes récapitulatifs 

(a) En dessous de quelle pression le soufre solide se 
sublime-t-il ? 

(b) Lequel des deux états solides du soufre est le plus dense ? 

Le diagramme 4a haute pression de la glace est illustré ci- 
dessous. Remarquez qu’a pression élevée, la glace peut exister 
dans différentes formes solides. Quelles sont les trois formes 
de glace présentes au point triple indiqué par O? Quelle est la 
masse volumique de la glace II comparée a celle de la glace I 
(la forme habituelle de la glace)? La glace III coule-t-elle ou 
flotte-t-elle dans l’eau liquide ? 

iM 42. 

Mj 43. 

D> 44. 

@ 45. 

Dans les locaux renfermant du matériel de grande valeur ou 

dans lesquels un systéme de gicleurs a eau ne peut étre utilisé 

(salles informatiques, musées, bibliothéques, etc.), on utilise 

souvent une installation d’extinction automatique a gaz 

(IEAG) pour lutter contre les incendies. Le gaz agit alors de 

facon a étouffer le début d’incendie (systéme a l’argon, au 

CO, et a Pazote) ou comme un inhibiteur (halon). Ces sys- 

témes sont toutefois moins efficaces a basse température. 

Expliquez pourquoi. 

Dans une démonstration fréquemment faite en classe, un bal- 

lon est rempli d’air et plongé dans l’azote liquide. Le ballon se 

contracte a mesure que les gaz dans le ballon se refroidissent. 

Supposez que le ballon contienne initialement 2,95 L d’air a 

une température de 25 °C et a une pression de 0,998 atm. 

Calculez le volume attendu du ballon aprés un refroidissement 

a -196 °C (le point d’ébullition de l’azote liquide). Lorsque la 

démonstration est effectuée, le volume réel du ballon décroit 

a 0,61 L. Comment le volume observé du ballon se compare- 

t-il avec la valeur calculée ? Expliquez la différence. 

La pression de vapeur de l’eau 4 25 °C est de 3,17 kPa. Si on 

place 1,25 g d’eau dans un contenant scellé de 1,5 L, y aura- 

t-il présence d’un liquide a l’équilibre ? Si oui, quelle sera la 

masse de ce liquide ? 

La pression de vapeur de CCF 4 300 K est de 1,13 atm. Si on 

place 11,5 g de CCI3F dans un contenant scellé de 1,0 L, y aura- 

t-il présence d’un liquide a l’équilibre ? Si oui, quelle sera la 

masse de ce liquide ? 

© 46. 

py 47. 

> 48. 

iM) 50. 

Mj 51. 
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Glace | 

1 atm 

Pression (pas a léchelle) 
Eau liquide 

Eau 
gazeuse 

Température (pas a échelle) 

Examinez le diagramme de phases du dioxyde de carbone 

illustré a la figure 7.34. Quelles transitions s’effectuent 

lorsqu’on augmente uniformément la pression sur un échantil- 

lon gazeux de dioxyde de carbone de 5,0 atm a —56 °C jusqu’a 

75 atm a —56 °C? 

Le tétrachlorure de carbone présente un point triple a 249,0 K 

et un point de fusion (a | atm) de 250,3 K. Le tétrachlorure de 

carbone est-il plus dense a |’état solide ou a4 l’état liquide ? 

Expliquez votre réponse. 

Les climatiseurs ne refroidissent pas seulement l’air, mais 

Passéchent également. Supposons qu’une piéce d’une maison 

mesure 6,0 m X 10,0 m X 2,2 m. Si la température extérieure 

est de 30 °C et la pression de vapeur de l’eau dans Vair est a 

85 % de la pression de vapeur de l’eau a cette température, 

quelle masse d’eau faut-il retirer de Yair chaque fois que le 

volume d’air de la piece circule dans le climatiseur ? La pres- 

sion de vapeur de l’eau a 30 °C est de 0,0418 atm. 

Un récipient scellé contient 0,55 g d’eau a 28 °C. La pression 

de vapeur de l’eau a cette température est de 0,037 32 atm. 

Quelle doit étre le volume minimal du contenant pour qu’1l 

n’y ait aucune eau liquide dans le récipient ? 

Les substances suivantes sont toutes solides aux conditions 

ambiantes: le chlorure de rubidium (RbCl), le naphtaléne 

(CjoHg), le scandium (Sc) et le quartz (S105). 

(a) A quelle classe de solides appartient chacune de ces subs- 

tances ? Quelles sont les forces assurant la cohésion du 

solide dans chaque cas ? 

Laquelle de ces formules est une formule moléculaire ? 

Laquelle de ces substances devrait avoir la plus haute 

température de fusion ? 

Laquelle devrait avoir la plus basse température de fusion? 

Laquelle devrait conduire l’électricité a l'état solide ? 

Laquelle devrait conduire l’électricité seulement en 

solution ? 

Laquelle devrait étre malléable ? 

Laquelle devrait étre la plus facile a rayer ? 

Laquelle devrait étre la plus volatile? 

(b) 

(c) 

(d) 

(e) 

(f) 

(g) 
(h) 

(i) 
Placez les solides suivants en ordre croissant de points de 

fusion: C(s), HyO(s), C6H1206(s), CaCO3(s) et CO(s), Al(s). 

La substance A fond a —210 °C et bout a -195 °C. La subs- 

tance B fond 4 0 °C et bout a 100 °C. La substance C fond a 

1324 °C et bout 4 2300 °C. La substance D fond a 3675 °C. 

Sans déterminer exactement la nature de chacune des subs- 

tances, dites quelle pourrait étre la force de cohésion domi- 

nante dans chacune. Justifiez votre raisonnement. 
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@53. Associez chacune des courbes de chauffage ci-dessous aux substances survantes : HF, H5, SiO, et NaCl. 

@ 54. 

Problemes défis 

@>55. 

3500 

3000 

2500 

2000 

1500 

1000 

500 

0 
Température (°C) 

Chaleur ajoutée 

(a) 

Température (°C) 

Chaleur ajoutée 

(b) 

En vous reportant au diagramme de phases de CO  illustré a 

la figure 7.34, décrivez les transitions qui se produisent 

lorsque la température de CO, passe de 190 K a 350K 

et quand la pression constante est de (a) | atm, (b) 5,1 atm, 

(c) LO atm, (d) 100 atm. 

Lorsqu’on ionise les particules d’un gaz a V’aide d’un fort cou- 

rant électrique, on obtient un état de la matiére appelé état 

plasma, que Von considére comme le 4° état de la matiére. En 

tenant compte des étoiles, on estime que 99 % de la matiére 

visible est a l’état plasma dans Il’ Univers. Sur Terre, on l’ob- 

serve peu. Il se manifeste par temps orageux lors de la forma- 

tion des éclairs ou encore dans certains objets fabriqués par 

l’étre humain, comme les torches a soudure et certains télévi- 

seurs. Bien que les plasmas aient certaines propriétés com- 

munes avec les gaz, ils ne répondent pas du tout a la loi des 

gaz parfaits. Expliquez ce phénomene. 

Lazote liquide est utilisé comme substance cryogénique. A 

pression atmosphérique, l’azote liquide bout a 77 K, ce qui per- 

met d’atteindre des températures trés basses. Cependant, si on 

place l’azote dans un contenant isolé et scellé, relié 4 une pompe 

a vide, on peut obtenir des températures encore plus basses. 

Problemes conceptuels 

@>°. 

Mj 60. 

Dans les conditions standard (TPN), les gaz réels possédent 

un volume molaire similaire a celui de gaz parfaits. Expliquez 

ce phénomene. 

Une des prédictions du réchauffement climatique est la fonte 

des glaces a l’échelle planétaire, ce qui risque de causer des 

inondations cdtiéres. Les détracteurs de cette prédiction 

affirment que la fonte des banquises (couche de glace qui se 

Température (°C) 

Température (°C) 

@p58. 

1600 

1400 

1200 

1000 

800 

600 

400 

200 

Chaleur ajoutée 

(c) 

—230 

=235 

—240 

-245 

—250 

-255 

-260 

-265 

Chaleur ajoutée 

(d) 

Pourquoi est-ce possible ? Si la pompe a vide a une capacité 

suffisante, et qu’elle fonctionne pendant une longue période, 

l'azote liquide commence a geler. Expliquez ce phénomeéne. 

Trois récipients de 1,0 L, maintenus a 308 K, sont reliés ’un a 

l'autre par des robinets. Initialement, les robinets sont fermés. 

Un des récipients contient 1,0 atm de N5, le deuxiéme, 2,0 g de 

H,0 et le troisiéme, 0,50 g d’éthanol, C,H,O. La pression de 

vapeur de l’eau a 308 K est de 42 mm Hg et celle de l’éthanol 

est de 102 mm Hg. Les robinets sont alors ouverts et le contenu 

des récipients se mélange librement. Quelle est la pression ? 

Le diamant et le graphite sont deux formes solides du carbone 

pur. Le diamant est la matiére la plus dure existant sur Terre, 

alors que le graphite s’effrite facilement et est utilisé dans les 

crayons a mine. Toutefois, la température de fusion du dia- 

mant est de 3547 °C, alors que celle du graphite est de 3652 °C. 

Expliquez cette apparente contradiction. 

forme a la surface des étendues d’eau) n’augmentera pas le 

niveau des océans, pas plus que la fonte de la glace dans un 

verre d’eau n’augmente le niveau de liquide dans le verre. 

Est-ce une critique valable ? La fonte d’un cube de glace 

dans un verre d’eau augmente-t-elle le niveau de liquide 

dans le verre? Dans l’affirmative ou la négative, expliquez 

pourquoi. En réponse 4 cette critique, les scientifiques ont 
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affirmé quils ne sont pas préoccupés par la fonte des ban- 

quises, mais plutot par la fonte des glaciers (masses de glace 

qui se forment par le tassement de la neige accumulée sur 

les sols) situés sur le continent de l’Antarctique et sur le 

Groenland. La fonte de cette glace pourrait-elle faire monter 

le niveau des océans? Dans l’affirmative ou la négative, 

expliquez pourquoi. 

La vitesse de vaporisation dépend de la surface du liquide. 

Cependant, la pression de vapeur d’un liquide ne dépend pas 

de sa surface. Expliquez cette différence. 

Sur la surface extérieure des navettes spatiales, on utilise des 

céramiques (principalement des solides ioniques) et des 

solides carbone-carbone covalents pour permettre a la navette 

de résister a la chaleur, plut6t que des matiéres plastiques 

comme le polyuréthane (voir la figure ci-dessous) couram- 

ment utilisées dans lisolation résidentielle. Expliquez. 

Monomeéere de polyuréthane 

Mi 66. 
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La masse volumique d’une substance est plus grande dans son 

état solide que dans son état liquide. Si le point triple dans le 

diagramme de phases de la substance est inférieur a | atm, 

lequel présentera la température la plus basse, le point triple 

ou le point de fusion normal ? 

Examinez la courbe de chauffage de l’eau 4 la section 7.8. Si 

on ajoute de la chaleur a l’eau a vitesse constante, lequel des 

trois segments dans lesquels la température augmente présen- 

tera la pente la moins abrupte ? Pourquoi ? 

Un caveau est une chambre souterraine utilisée pour conserver 

les fruits, les legumes et méme les viandes. Par froid extréme, 

les fermiers placent de grandes cuves d’eau dans les caveaux 

pour empécher les fruits et les Iégumes de geler. Expliquez le 

principe. 

Pourquoi l’énergie nécessaire 4 la fusion d’une substance est-elle 

toujours plus petite que l’énergie nécessaire a sa vaporisation ? 





Dans la matiére qui nous entoure, les atomes d‘hydrogeéne et d’oxygéne purs existent toujours sous 

forme de H, et de 0;, alors que, si on les combine, ces deux éléments réagissent violemment pour former 

un composé qui contient toujours deux fois plus d’hydrogéne que d’oxygeéne. || en est de méme 

de la majorité des éléments du tableau périodique, qui se combinent selon des proportions définies. 

co =_" Chimie quantitative: de Lavoisier 

au rover martien Curiosity 314 

8.2 Masse atomique et concept de mole 

pourles éléments 315 

co ow Masse formulaire et concept de mole 

pourlescomposés 320 

8.4 Rapports de masse et de quantité 

de substance 323 

8.5 Détermination d'une formule chimique 

a partir de données expérimentales 

327 

8.6 Calculs en milieu gazeux 332 
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CLIADI 
CHAPI 

Presque tous les aspects de 

la vie sont orchestrés au 

niveau moléculaire, et sans 

la compréhension des 

molécules, on ne peut avoir 

qu’une compréhension 

tres sommaire de la vie 

elle-méme. 

Francis Harry Compton Crick 

(1916-2004) 
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© Hydrogen OO Water 

© Nitrogen @D Ammonia 

® Carbon ©®@  Olefiant gas 

© Oxygen O®@ Carbonic oxide 

® Sulphur CBO Carbonic acid 

® Phosphorus 

© Alumina aby Sulphuric acid 

@ Soda 

@ Potash 

© Copper 

@® Lead 

A Dans son ouvrage A New System of 
Chemical Philosophy (1808), John Dalton 

présentait pour la premiére fois la 

composition atomique des particules 

de substances qu'il appelait molécules. 

Pour Dalton, ces molécules étaient 

composées de sphéres dont la nature 

variait en fonction de la masse. 

> FIGURE 8.1 Le rover Curiosity 
Les minilaboratoires du rover font notam- 

ment appel a une caméra couplée a un laser 

le systeme ChemCam) qui leur permet 

de déterminer a distance la composition 

chimique des roches. Le laser vaporise 

‘échantillon et excite les atomes qui 

reemettent de la lumiére UV ou visible 

voir la section 3.2). Celle-ci est alors 

captée par la caméra et analysée. 

uelles sont les relations entre la masse d'un composé et le nombre d’atomes ou de 

molécules qui le composent? Comment est-il possible de déterminer la formule 

chimique d'un composé inconnu? Ce chapitre apporte des réponses a ces questions 

primordiales en chimie, d’abord en étudiant la notion de mole et la fagon dont on représente 

les quantités dans une substance, puis en traitant des relations numériques entre les quantités 

d’éléments présents, autrement dit de la steechiométrie dans les composes. Vous verrez 

comment passer de la masse d’un élément ou d'un composé a la quantité de particules qui le 

composent avant d’étudier comment il est possible de déterminer la composition d'une 

substance et sa formule chimique. 

EX] Chimie quantitative: de Lavoisier 
au rover martien Curiosity 

Leau est connue depuis des millénaires, mais depuis quand sait-on qu’elle est formée de 

deux atomes d’hydrogéne liés 4 un atome d’oxygéne ? Qui a déterminé que l’oxygéne 

moléculaire que nous respirons était composé de deux atomes et non de huit comme son 

voisin le soufre? Le tableau périodique nous présente les éléments a l’état atomique. 

Cependant, seuls les gaz rares, les métaux purs et les solides covalents, comme le diamant 

et le graphite, existent vraiment sous forme d’éléments atomiques. La plus grande partie 

de la matiére qui nous entoure est constituée soit de composés, soit d’éléments molécu- 

laires. Comment les scientifiques arrivent-ils 4 déterminer la composition de ce quwils 

étudient ? Depuis 2011, le rover Curiosity ayant a son bord le Mars Science Laboratory 

(MSL) explore la surface de Mars. Si jamais il y trouvait de nouvelles substances, com- 

ment pourrait-il en déterminer la composition ? 

Il y a plus de 200 ans, les péres de la chimie moderne, Lavoisier, Proust, Dalton et 

Avogadro ont été les premiers a jeter les bases de la chimie quantitative et de l’analyse 

chimique. En pesant les réactifs et les produits intervenant dans les réactions chimiques, 

en recréant des substances en laboratoire, en comparant les éléments présents, en déter- 

minant les quantités relatives de chacun et en tentant d’imaginer comment ils pouvaient 

se combiner les uns aux autres, ils ont donné naissance 4a la steechiométrie. Leurs lois 

(voir la section 3.1) sont encore utilisées et servent toujours a l’analyse des substances qui 

nous entourent. 

En 2011, la mission Curiosity s'est donné pour objectif de découvrir la composition 

de la planete rouge. Le rover qui explore présentement la surface de Mars contient 75 kg 

de matériel scientifique destiné 4 analyser les composants chimiques de l’air et du sol 
(figure 8.1). Les minilaboratoires du MSL ne contiennent évidemment pas de balances a 
plateaux comme celles utilisées par les péres de la chimie, mais les principes sont restés 
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similaires. On commence par identifier les éléments présents soit en comparant les échan- 
tillons avec la masse des éléments connus sur Terre ou encore en les analysant au moyen 

de la lumiere, comme le faisaient les contemporains de Bohr. Ensuite, on compare l’abon- 

dance relative de ces éléments afin de déterminer quels sont les composés présents. Par 

exemple, le spectrométre a rayons X du MSL, un appareil mis au point en 1913 par Maurice 

de Broglie, le frere de Louis de Broglie (voir la section 3.3), permet, a instar des balances 

de Lavoisier et de Proust, d’analyser l’abondance relative des éléments allant du sodium au 

brome. Lanalyse de ces données récoltées 4 plus de 55 millions de kilométres de notre 

planete permet aux chercheurs d’aujourd’hui de découvrir Mars un peu comme les scien- 

tifiques du 19° siécle et du début du 20° siécle découvraient les éléments présents sur Terre. 

E#] Masse atomique et concept de mole 
pour les éléments 

Avez-vous déja acheté des crevettes au nombre? Les crevettes sont habituellement 

vendues selon leur calibre, ce qui nous renseigne sur le nombre de crevettes par livre. 

Par exemple, si vous lisez sur ’emballage 4/ a 50, cela signifie qu’il y a entre 41 et 50 cre- 

vettes par livre. Plus le nombre est petit, plus les crevettes sont grosses. Les sacs de crevettes 

géantes tigrées portent des nombres aussi petits que 10 a 15, donc chaque crevette peut 

peser jusqu’a 1/10 de livre. Un des avantages de classer les crevettes de cette fagon est que 

vous pouvez compter les crevettes en les pesant. Par exemple, deux livres de crevettes de 

calibre 41 a 50 contiennent entre 82 et 100 crevettes. 

Pour les atomes, il existe un concept similaire (mais plus précis). Certes, il est bien 

plus difficile de compter des atomes que des crevettes, mais il est souvent nécessaire de 

connaitre le nombre d’atomes présents dans une masse donnée d’atomes. Par exemple, les 

solutés intraveineux — ces liquides que l’on injecte au goutte-a-goutte dans les veines des 

patients — sont des solutions salines (sel) qui doivent contenir un nombre trés précis d’ions 

sodium et chlorure par litre afin d’agir efficacement. Lutilisation d’un soluté qui renfer- 

merait un nombre incorrect d’ions sodium et chlorure pourrait étre fatale. 

Les atomes sont trop petits pour étre dénombrés par des moyens ordinaires. Méme si 

vous pouviez d’une maniére ou d’une autre compter les atomes, et les compter 24 heures par 

jour pendant toute votre vie, vous arriveriez a peine a compter le nombre d’atomes dans un 

objet aussi petit qu’un grain de sable. Par conséquent, pour connaitre rapidement le nombre 

d’atomes dans quoi que ce soit d’une dimension normale, il faut les compter en les pesant. 

La mole: la «douzaine» du chimiste 
Quand nous comptons un grand nombre d’objets, nous utilisons souvent des unités 

comme une douzaine (12 objets) ou une dizaine (10 objets) pour ordonner notre calcul et 

faciliter la manipulation des nombres. Pour dénombrer les atomes — il peut y en avoir des 

quadrillions dans un grain de poussiére —, nous avons besoin d’une unité beaucoup plus 

grande pour y arriver. La mole (abréviation : mol) est la « douzaine » du chimiste. Elle est 

définie comme la guantité de matiére qui contient 6,022 142 1 x 107 particules (tout 

comme la douzaine contient 12 particules): 

1 mol = 6,022 142 1 x 10” particules =p ~ Sy 

Ce nombre est le nombre d’Avogadro (N,), ainsi nommé en hommage au physicien ita- 

lien Amedeo Avogadro (1776-1856), et c’est un nombre trés pratique quand on travaille 

avec des atomes, des molécules et des ions. Dans ce livre, nous arrondissons générale- 

ment le nombre d’Avogadro a quatre chiffres significatifs, soit 6,022 x 10°°. Remarquez 
que la définition d’une mole est la quantité @une substance. Nous allons donc faire réfé- 

rence au nombre de moles d’une substance comme étant la quantité de cette substance. 

Ce qu’il faut comprendre en premier lieu au sujet de la mole, c’est qu’elle peut dési- 

gner le nombre d’Avogadro de n’importe quoi. Par exemple, | mol de billes correspond a 

6,022 1073 billes et 1 mol de grains de sable correspond a 6,022 x 103 grains de sable. 

Une mole de quelque chose est 6,022 x 10°3 unités de cette chose. Une mole d’atomes, 

La grosse est une ancienne unite 

de mesure (un peu comme la centaine 

et le millier) issue du systeme de calcul 

en base 12 (duodécimal), surtout utilisée 

dans le systeme anglo-saxon. Quoique 

beaucoup moins utilisé aujourd'hui 

que le systeme métrique (décimal), 

le systeme duodécimal est encore 

largement associé au décompte du 

temps (12 heures, 12 mois) ou encore 

a celui de certains produits, comme les 

ceufs. Il existe deux sortes de grosses. 

La plus utilisée, la petite, equivaut 

a douze douzaines, soit 144; il existe 

aussi la grande grosse, qui vaut 1728, 

soit douze « petites grosses ». 
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A Ouatorze piéces de cing cents (alliage 

de fer, de carbone, de cuivre et de nickel) 

contiennent environ 1 mol d‘atomes. 

Une cuillére a soupe d’eau contient 

environ une mole de molécules d’eau. 

A Une cuillére 4 soupe contient environ 

15 mL, une mole d’eau occupe 18 mL. 

d’ions ou de molécules, cependant, forme des objets de dimensions ordinaires. Par 

exemple, quatorze pieces de cing cents contiennent environ | mol d’atomes (mélange de 

fer, de carbone, de cuivre et de nickel) et une cuillére 4 soupe d’eau contient environ | mol 

de molécules d’eau. 

En second lieu, et plus fondamentalement, il faut comprendre d’ot vient la valeur 

particuliére de la mole. 

La valeur de la mole est égale au nombre d’atomes dans exactement 12 g de 

carbone 12 pur (12 g C = 1 mol d’atomes de C = 6,022 x 107 atomes de C). 

Cette définition de la mole fait apparaitre une relation entre la masse (grammes de car- 

bone) et le nombre d’atomes (nombre d’Avogadro). Comme nous allons le voir un peu plus 

loin, cette relation nous permet de dénombrer les atomes en les pesant. 

Conversion entre la quantité de substance (n) 
et le nombre d’atomes (NV) 
La conversion entre quantité de substance et nombre d’atomes est similaire a la conver- 

sion entre des douzaines de crevettes et un nombre de crevettes. Pour convertir des moles 

d’atomes en nombre d’atomes, nous utilisons les facteurs de conversion suivants: 

1 mol d’atomes 6,022 < 1073 atomes 
ou 

6,022 < 1073 atomes 1 mol d’atomes 

Ce dernier facteur de conversion correspond a la constante d’Avogadro : 

Na = 6,022 X 1073 particules/mol de particules 

L’exemple 8.1 montre comment utiliser ces facteurs de conversion. 

Conversion entre la quantité de substance et le nombre d’atomes 

Calculez le nombre d’atomes de cuivre dans 2,45 mol de cuivre (Cu). 

TRIER On vous donne la quantité de cuivre en moles et DONNEE 2,45 mol de Cu 
on vous demande de trouver le nombre d’atomes de cuivre INFORMATION RECHERCHEE atomes de Cu 

ETABLIR UNE STRATEGIE Convertissez la quantité de | PLAN CONCEPTUEL 
substance en nombres d’atomes en utilisant la constante en a 
d’Avogadro comme facteur de conversion. NCu = Neu } 

6,022 x 1073 atomes Cu =f 

1 mol Cu 

RELATION UTILISEE 

Na: 6,022 X 107? particules/mol de particules 

(constante d’Avogadro) 

de Cu. 

RESOUDRE Suivez le plan conceptuel pour résoudre le 7 SOLUTION 
probleme. Commencez par 2,45 mol de Cu et multipliez par 6,022 x 107 atomes Cu 
le facteur de conversion approprié pour obtenir les atomes 2,45 mol-€u X 

1 mol Cu 

= 1,48 X 1024 atomes Cu 

le nombre d’Avogadro. 

EXERCICE PRATIQUE 8.1 

Une bague en argent pur contient 2,80 X 10”? atomes d’argent. Combien de moles d’atomes d’argent renferme-t-elle ? 

VERIFIER Etant donné que les atomes sont trés petits, il est logique que la réponse soit si grande. 
La quantité de substance de cuivre approche 2,5 mol, alors le nombre d’atomes est presque 2,5 fois 
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Conversion entre la masse ' 
et la quantité de substance en moles (n) 
Pour dénombrer les atomes en les pesant, nous avons besoin d’un autre facteur de conver- 

sion, a savoir la masse de | mol d’atomes. Pour Pisotope de carbone 12, nous savons que 

cette masse est exactement de 12 g, ce qui est numériquement équivalent a la masse d’un 

atome de carbone 12 en unités de masse atomique. Comme les masses de tous les autres 

éléments sont définies par rapport au carbone 12, cette relation demeure la méme pour 

tous les éléments : 

La masse de | mol d’atomes d’un élément est la masse molaire (M). 

La masse molaire (V/) d’un élément en grammes par mole est numériquement 

égale a la masse atomique de l’élément en unités de masse atomique. 

Par exemple, le cuivre posséde une masse atomique de 63,55 u et une masse molaire de 

63,55 g/mol. Par conséquent, | mol d’atomes de cuivre a une masse de 63,55 g. Tout comme 

le nombre de crevettes dans une livre dépend de la taille des crevettes, la masse de | mol 

d’atomes dépend de l’élément: | mol d’atomes d’aluminium (qui sont plus légers que les 

atomes de cuivre) a une masse de 26,98 g; | mol d’atomes de carbone (qui sont encore 

plus légers que les atomes d’aluminium) a une masse de 12,01 g; et 1 mol d’atomes 

d’hélium (plus légers encore) a une masse de 4,003 g: 

26,98 g daluminium = 1 mol daluminium = 6,022 x 107° atomes Al 

12,01 g de carbone = 1 mol de carbone = 6,022 x 107° atomes C 

4,003 g dhélium = 1 mol @hélium = 6,022 x 107° atomes He 

Plus l’atome est léger, moins la masse est grande pour former | mol. 

1 douzaine de pois 

1 douzaine de billes 

A Les deux plats contiennent le méme nombre d’objets (12), mais les masses sont différentes parce que 

les pois sont moins lourds que les billes. De méme, 1 mol d’atomes légers aura une masse plus faible 

que 1 mol d’atomes plus lourds. 

Par conséquent, la masse molaire de tout élément devient un facteur de conversion 

entre la masse (en grammes) de cet élément et la quantité de substance (en moles) de cet 

élément. Pour le carbone, 

12,01 gC r 1 mol C 
= IC Ow LS oooanetaenaren 

eS a mol C 12,01 gC 

Lexemple 8.2 explique comment utiliser ces facteurs de conversion. 

317 
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Conversion entre la masse et la quantité de substance 

Calculez la quantité de carbone (en moles) contenue dans 0,0265 g d’une mine de crayon. 

(Supposez que la mine du crayon est composée de graphite pur, une forme de carbone.) 

DONNEE 0,0265 g de C 

INFORMATION RECHERCHEE moles de C 

PLAN CONCEPTUEL 

TRIER On vous donne la masse de carbone et on vous 

demande de trouver la quantité de carbone en moles. 

ETABLIR UNE STRATEGIE Effectuez la conversion de 

la masse en quantité (en moles) d’un élément en utilisant 

la masse molaire de l’élément. | massec © 

1 mol C 

12,01 gC 

RELATION UTILISEE 
Mc =12,01 g C/mol C (masse molaire du carbone) 

SOLUTION 
1 mol C 

0,0265 g€ x ————— _ = 2,21 x 10 3 mol C 
(20 bee 

RESOUDRE Suivez le plan conceptuel pour résoudre 
le probleme. 

VERIFIER La masse donnée de carbone est bien moindre que la masse molaire du carbone. Par conséquent, 

la réponse (la quantité de substance en moles) est de beaucoup inférieure a 1 mol de carbone. 

EXERCICE PRATIQUE 8.2 

Calculez la quantité de cuivre (en moles) dans une feuille de cuivre pur de 35,8 g. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 8.2 

Calculez la masse (en grammes) de 0,473 mol de titane. 

Nous possédons maintenant tous les outils pour compter le nombre d’atomes dans un 

échantillon d’un élément en les pesant. Pour ce faire, il faut d’abord obtenir la masse de 

Véchantillon. Puis, on la convertit en quantité de substance exprimée en moles a l’aide de 

la masse molaire de l’élément. Enfin, on la transforme en nombre d’atomes a l’aide de la 

constante d’Avogadro. Le plan conceptuel pour ce genre de calculs prend la forme 

suivante : 

| Massegiément (=—==amp! 

Tanainiene KiRode EMM NC RONEN ANS AE ee BENE IR RRC a ee 

masse molaire constante 
de l’élément d’Avogadro 

L’exemple qui suit illustre ces conversions. 

Conversion entre la masse et le nombre d’atomes 

Combien y avait-il d’atomes de cuivre dans une piéce d’un cent (elles ne sont plus en circulation 

aujourd’hui) ayant une masse de 3,10 g? (Cette piece d’un cent était composée de cuivre pur.) 

TRIER On vous donne la masse de cuivre et on vous DONNEE 3,10 g de Cu 

demande de trouver le nombre d’atomes de cuivre. INFORMATION RECHERCHEE atomes de Cu 

ETABLIR UNE STRATEGIE Effectuez la conversion de la PLAN CONCEPTUEL 
masse d’un élément (en grammes) en nombre d’atomes _ 

de l’élément en convertissant d’abord en moles (a l’aide iasee } scala — v) 

de la masse molaire de |’élément), puis en nombre d’atomes ‘cmnenamnstlll \ctsamanail \eassummaall 
(A l'aide du nombre d’Avogadro). ImolCu 6,022 x 1073 atomes Cu 

63,55 g Cu 1 mol Cu 
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RELATIONS UTILISEES 

Mc, = 63,55 g Cu/mol Cu (masse molaire du cuivre) 

Na = 6,022 X 1073 atomes/mol d’atomes (constante 

d’Avogadro) 

RESOUDRE Suivez le plan conceptuel pour résoudre SOLUTION 
le probleme. Commencez par 3,10 g de Cu et multipliez ; 1 mok€u 6,022 x 107? atomes Cu 
par les facteurs de conversion appropriés pour arriver 3,10 g€u x : =a 
au nombre d’atomes de Cu. ST acie ae 

= 2,94 x 10?” atomes Cu 

VERIFIER La réponse (le nombre d’atomes de cuivre) est inférieure 4 6,022 X 107° (une mole). 
C’est cohérent avec la masse donnée de cuivre qui est inférieure 4 la masse molaire du cuivre. 

EXERCICE PRATIQUE 8.3 

Combien y a-t-il d’atomes de carbone dans un diamant de 1,3 carat? Les diamants sont une forme 

de carbone pur (1 carat = 0,20 g). 

Calculez la masse de 2,25 X 102% atomes de tungstene. 

fees PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 8.3 

Remarquez que les nombres ayant de grands exposants, comme 6,022 X 107°, sont 
trompeurs. Vingt-deux piéces d’un cent contiennent 6,022 * 107% ou 1 mol d’atomes de 

cuivre, mais 6,022 < 107° piéces d’un cent couvriraient la surface de la Terre entiére 

d’une couche de 300 m d’épaisseur. Méme des objets considérés comme petits selon les 

exigences du quotidien occupent un immense espace quand il y en a | mol. Par exemple, 

un grain de sable a une masse plus petite que | mg et un diamétre inférieur a 0,1 mm, et 

pourtant | mol de grains de sable couvrirait la province de Québec d’une couche de plu- 

sieurs métres d’épaisseur. Pour chaque augmentation de | dans l’exposant d’un nombre, 

le nombre est multiplié par un facteur 10, de sorte que 107° est un nombre incroyablement 

grand. Pour que sa valeur soit pratique, | mol doit étre un grand nombre, cependant, parce 

que les atomes sont extrémement petits. 

 EXEMPLE 8.4 Conversion entre le nombre d’atomes et le volume 

Une sphére d’aluminium contient 8,55 X 107? atomes d’aluminium. Quel est le rayon de la sphére 

en centimétres ? La masse volumique de l’aluminium est de 2,70 g/cm’. 

TRIER On vous donne le nombre d’atomes d’aluminium DONNEES 8,55 X 1022 atomes de Al 

dans une sphére et la masse volumique de l’aluminium. o = 2,70 gicm? 
de | here. . 

On vous demande de trouver le rayon de la sphere INFORMATION RECHERCHEE rayon (7) de la sphere 

ETABLIR UNE STRATEGIE Le cceur de ce probléme est la | PLAN CONCEPTUEL 
masse volumique, qui relie la masse au volume, et méme 

si on ne vous donne pas la masse directement, on vous Na r oma) fh) - ) masse) ® — V (cm?) 

donne le nombre d’atomes que vous pouvez utiliser pour ‘eaassen® ‘sci “scacquassctanscntl ssc 

trouver la masse. 1 mol Al 26,98 g Al lcm? 

6,022 x 1075 atomes Al 1 mol Al 2,70 g Al 
1. Convertissez le nombre d’atomes en quantité 

de substance a l’aide de la constante d’Avogadro | 

comme facteur de conversion. Cre ies nap) 

2. Convertissez la quantité de substance en masse oem 

4 l'aide de la masse molaire comme facteur 

de conversion. 

3. Convertissez la masse en volume (en centimetres 

cubes) a l'aide de la masse volumique comme facteur 

de conversion. 
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4. Une fois que vous aurez calculé le volume, RELATIONS UTILISEES 

trouvez le rayon a partir du volume a l'aide Nx ='6,022* 1073 atomes/mol (constante d’Avogadro) 

de la formule pour le volume d’une sphére. 
M,, = 26,98 g Al/mol Al (masse molaire de l’aluminium) 

pai = 2,708 Al/cm? (masse volumique de l’aluminium) 

4 
V = — mr (volume d’une sphére) 

: i 
RESOUDRE Suivez le plan conceptuel pour résoudre | SOLUTION 

le probleme. Commencez par 8,55 X 10°? atomes Al o | mol Al 
et gs par les pa de oun sae 8,55 X 10™ atomes Al x 6,022 X 1023 atomes Al 

pries pour arriver au volume en centimetres cubes. » 26,98 ¢ Al i. eens 

ImolAl 2,70 g Al 
Puis résolvez l’é€quation du volume d’une sphere = 1,4187 cm? 

pour r et substituez le volume pour calculer r. 

,[3V._ ,/3(1,4187 cm’) 
r= = = 0,697 cm 

4a 4a 

VERIFIER Les unités de la réponse (centimétres) sont correctes. L’ordre de grandeur ne peut 

pas étre estimé avec précision, mais un rayon d’environ un demi-centimetre est raisonnable 

pour juste un peu plus d’un dixiéme de mole d’atomes d’aluminium. 

EXERCICE PRATIQUE 8.4 

Un cube de titane contient 2,86 < 107° atomes. Quelle est la longueur d’un cété du cube ? 

La masse volumique du titane est de 4,50 g/em?, 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 8.4 

Trouvez le nombre d’atomes dans une tige de cuivre d’une longueur de 9,85 cm et d’un rayon 

de 1,05 cm. La masse volumique du cuivre est de 8,96 g/cm?, 

&> Lien conceptuel 8.1 Nombre d'Avogadro 

Pourquoi attribue-t-on au nombre d’Avogadro la valeur 6,022 < 107° et non pas celle d’un 

nombre rond plus simple comme 1,00 < 107°? 

<@ Lien conceptuel 8.2 Mole 

Sans effectuer aucun calcul, déterminez quel échantillon contient le plus d’atomes. 

(a) Un échantillon de | g de cuivre. 

(b) Un échantillon de | g de carbone. 

(c) Un échantillon de 10 g d’uranium. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

1a 12, 72a/77 et 108. 

EX] Masse formulaire et concept de mole 
pour les composés 

A la section précédente, nous avons défini la masse moyenne d’un atome d’un élément 
comme la masse atomique de cet élément. De la méme maniére, nous définissons 
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maintenant la masse moyenne d’une molécule (ou d'une entité formulaire) d’un composé 
comme la masse formulaire de ce composé. expression masse moléculaire posséde la 
méme signification que masse formulaire. Pour tout composé, la masse formulaire est la 
somme des masses atomiques de tous les atomes dans sa formule chimique: 

Nombre @atomes Masse atomique — | D I 
du 1* élément dans — x du la be ee | +... 
laformule chimique =I" élément: | | 

Masse formulaire = | 

Par exemple, la masse formulaire du dioxyde de carbone, CO, est 

Masse formulaire = 12,01 u + 2(16,00 u) 

44,01 u II 

et celle de l’oxyde de sodium, Na,O, est 

Masse formulaire = 2(22,99 u) + 16,00 u 

= 61,98 u 

aia ight Calcul de la masse formulaire 

Calculez la masse formulaire du glucose, CsH).O.. 

SOLUTION 

Pour trouver la masse formulaire, on additionne les masses atomiques de chaque atome dans la formule chimique: 

Masse formulaire = 6 X (masse atomique de C) + 12 X (masse atomique de H) + 6 X (masse atomique de O) 

6(12,01 u) 1 2308 w) + 6(16,00 u) 

180,18 u 

EXERCICE PRATIQUE 8.5 

Calculez la masse formulaire du nitrate de calcium. 

Masse molaire d’un compose 
A la section 8.2, nous avons vu que la masse molaire d’un élément — la masse en grammes Rappelez-vous que les composés 

de 1 mol de ses atomes — est numériquement équivalente a sa masse atomique. Nous RN LF SR ee 
Oy ese 9 Z : ) IndIvI . Van avons alors utilisé la masse molaire en combinaison avec la constante d’Avogadro pour LOU Ae USS NEUES (UST 

p ; ; 4 4 Se de Pélé L m langage usuel, le plus petit ensemble 
déterminer le nombre d’atomes dans une masse donnée de l’elément. Le méme concept d'ions électriquement neutres est 

s’applique aux composés. La masse molaire d'un composé, soit la masse en grammes de parfois appelé de facon erronée une 

1 mol de ses molécules ou de ses entités formulaires, est numériquement équivalente a sa molécule, mais il est plus correct 

masse formulaire. Par exemple, nous venons de calculer que la masse formulaire de CO, de parler d'une entité formulaire. 

est de 44,01 u. La masse molaire est, par conséquent: 

Masse molaire de CO, = 44,01 g/mol 

Utilisation de la masse molaire pour compter 
les molécules en les pesant 
La masse molaire de CO, nous fournit un facteur de conversion entre la masse (en 

grammes) et la quantité (en moles) de CO. Supposons que nous voulions trouver le 

nombre de molécules de CO, dans un échantillon de glace séche (CO, solide) de masse 

10,8 g. Ce calcul est analogue a celui de l’exemple 8.3, ot nous avons trouvé le nombre 

d’atomes dans un échantillon de cuivre d’une masse donnée. On prend la masse de 10,8 g 

et on utilise la masse molaire pour effectuer la conversion en quantité de substance expri- 

mée en moles. Puis, on utilise la constante d’Avogadro pour la conversion en nombre de 

molécules. Le plan conceptuel est le suivant: 
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Plan conceptuel 

| masseco, 

; 1 mol CO, 6,022 x 107° molécules CO) 

44,01 g CO) 1 mol CO, 

Pour résoudre le probléme, on suit le plan conceptuel, en commengant par 10,8 g de COp, 

en effectuant la conversion en moles puis en convertissant en molécules. 

Solution 

1 mol €O, © 6,022 X 107? molécules CO, 

44.01 g CO, 1 mol €O; 

= 1,48 x 107? molécules CO; 

10,8 g CO, X 

'3%3[Jiacaa) Conversion entre la masse et le nombre de molécules 

Un comprimé d’aspirine contient 325 mg d’acide acétylsalicylique (CoHgO,4). Combien de molécules 

d’acide acétylsalicylique contient-il ? 

TRIER On vous donne la masse d’acide acétylsali- DONNEE 325 mg de CyH,O, 

cylique et on vous demande de trouver le nombre INFORMATION RECHERCHEE nombre de molécules de CoHgO, 
de molécules. 

ETABLIR UNE STRATEGIE Effectuez la conversion | PLAN CONCEPTUEL 

de la masse en nombre de molécules d’un composé take ee 

en commengant par la conversion en moles (a aide | _ massec,4,0, (mg) » 

~ ———— 

ETD 

de la masse molaire du composé) puis en nombre ro Pa cnnmmemmnail 

de molécules (a ’aide du nombre d’Avogadro). see pee 

Vous avez besoin de la masse molaire de l’acide ae pie che aie 

acétylsalicylique et du nombre d’Avogadro comme (ae (gama , 

facteurs de conversion. I] vous faut également \ icons P| Nostio, ; 
le facteur de conversion entre grammes et 6,022 x 10% molécules CgH,O, 
milligrammes. 1 mol CoHgO, 

RELATIONS UTILISEES 

fms 10 

Mc,x,0, = 912,01) + 801,01) + 416,00) 

= 180,17 g/mol 

Na = 6,022 < 107° molécules/mol ad 

RESOUDRE Suivez le plan conceptuel pour =a SOLUTION 

résoudre le probleme. 103 | + 1) 
325 me CHO; tne annette 

| me 180,17 iw CoHg0, 

© 6,022 X 1073 molécules CoHgO, 

1 mol CoHgO, 
= 1,09 X 107! molécules CyHgO, 

I 

VERIFIER Les unités de la réponse, molécules CpHgO,, sont correctes. La grandeur semble appropriée 
parce quelle est inférieure au nombre d’Avogadro, comme on s’y attendait, étant donné que nous avons 
moins de | mol d’acide acétylsalicylique. 

EXERCICE PRATIQUE 8.6 

Trouvez le nombre de molécules d’ibuproféne dans un comprimé contenant 200,0 mg d’ibuproféne (C 13H)gO>). 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 8.6 

Quelle est la masse d’une goutte d’eau contenant 3,35 X 102? molécules de H,O? 
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1@ Lien conceptuel 8.3 Modeéles moléculaires et taille des molécules 

Dans ce manuel, nous utilisons des modéles moléculaires compacts pour représenter les 
molécules. Quel nombre correspond a une bonne estimation du facteur d’échelle utilisé 

dans ces modéles ? Par exemple, par quel nombre approximatif devriez-vous multiplier le 
rayon d’un atome d’oxygéne réel pour obtenir le rayon de la sphére utilisé pour représen- 
ter latome d’oxygéne dans la molécule d’eau illustrée dans la marge? 

(a) 10. (b) 10%. (mio: (d) 10!°, 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

13 a 21, 78 et 79. 

Rapports de masse et 
de quantité de substance 

Une formule chimique, en combinaison avec les masses molaires de ses éléments consti- 

tuants, indique les masses relatives de chaque élément dans un composé, ce qui est une 

information extrémement utile. Par exemple, il y a environ 30 ans, des scientifiques ont 

commencé a soupconner que les composés appelés chlorofluorocarbones (ou CFC) 

détruisaient l’ozone (O;) dans la haute atmosphére terrestre. 

Lozone de la haute atmosphére est important a la vie sur Terre, car il la protége des 

rayonnements ultraviolets nocifs émis par le Soleil. Les CFC sont des composés chimi- 

quement inertes qui servaient surtout de liquides réfrigérants et de solvants industriels. 

Au fil du temps, cependant, les CFC ont commencé a s’accumuler dans l’atmosphére. 

Dans la haute atmosphere, la lumiére solaire rompt les liaisons dans les CFC, ce qui 

libére des atomes de chlore. Ces atomes réagissent alors avec l’ozone et le convertissent 

en O,. Par conséquent, ce sont les atomes de chlore qui constituent la partie néfaste des 

CFC. Comment peut-on déterminer la masse de chlore dans une masse donnée de CFC ? A Le trou dans la couche d’ozone au-dessus 
Une d Sthod % ee lj t d? 16 id : de |’Antarctique est causé par le chlore des 

ne des méthodes servant a exprimer |'importance d'un elément dans un composé chloroinorecarhonee: la cauleuenicnianse 

donné consiste 4 utiliser la composition en pourcentage massique de |’élément dans ce indique la diminution des niveaux d’ozone. 

composé. La composition en pourcentage massique, ou plus simplement le pourcen- 

tage massique est le pourcentage de cet élément par rapport a la masse totale du com- 

posé. On peut calculer le pourcentage massique de I’élément X dans un composé a partir 

de la formule chimique de la fagon suivante : 

Pourcentage massique de l’élément X = 

oh Xx masse de I’élément X dans | mol du composé Shay, 

eee ii masse de | mol du composé : 

Supposons, par exemple, que nous voulions calculer la composition en pourcentage 

massique de Cl dans le chlorofluorocarbone CC1)F) : 

CChF, od w 

Ss 
, 2 x masse molaire Cl 

Pourcentage massique de Cl = - x 100% 
eee masse molaire CCI,F, 
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Il faut multiplier la masse molaire de Cl par 2 parce que la formule chimique a un 

indice de 2 pour Cl, ce qui indique que 1 mol de CC1,F, contient 2 mol d’atomes de Cl. 

On calcule la masse molaire de CCI,F, de la fagon suivante : 

Masse molaire = 12,01 g/mol + 2(35,45 g/mol) + 2(19,00 g/mol) 

= 120,91 g/mol 

Le pourcentage massique de Cl dans CCI,F) est donc 

2x M 
MS 6a 

Mcci,F; 

x 33,45 g/mol 
= meee x 100% 

120,91 g/mol 

= 58,64 % 

Composition en pourcentage massique 

Calculez le pourcentage massique de Cl dans le fréon-112 (C,CI4F>), un fluide frigorigéne 

chlorofluorocarboné (CFC). 

TRIER On vous donne la formule moléculaire DONNEE C,C1,F, 

du fréon-112 et on vous demande de trouver INFORMATION RECHERCHEE pourcentage massique de Cl 
le pourcentage massique de Cl. 

ETABLIR UNE STRATEGIE La formule molé- RELATION UTILISEE 
culaire indique qu’il y a4 mol de Cl dans chaque % ny (Cl) = 4X Mo x% 100% 

mole de fréon-112. Trouvez la composition Pee 

en pourcentage massique a partir de la formule els 
nar Fie "6 : Pach masse de |’élément X dans | mol du composé chimique en utilisant l’équation qui définit Yomi (X) = Pp x 100 % 

le pourcentage massique. Le plan conceptuel masse de | mol du composé 

montre comment vous pouvez utiliser la masse 

de Cl dans | mol de C,ClF; et la masse molaire 

de C,Cl,F, pour déterminer le pourcentage 

massique de Cl. 
zh 

RESOUDRE Calculez les parties nécessaires zi SOLUTION 

oe l equation et SPS es les valeurs dans . A Ma 43525 eimol) ete armel 

l’équation pour trouver le pourcentage massique 

de Cl: Mc,cir, = 2(12,01 g/mol) + 4(35,45 g/mol) + 2(19,00 g/mol) 

= 203,8 g/mol 

“ly < 
Tae (Cl) = aX Met x 100% 

Mc,ci,F 

_ 141,8 g/nol 

203,8 g/mol 

= 69,58 % 

VERIFIER Les unités de la réponse (%) sont correctes et la grandeur est réaliste puisque 
que 1) elle se situe entre 0 et 100% et 2) le chlore est l’atome le plus lourd dans la molécule 

qui en contient quatre. 

EXERCICE PRATIQUE 8.7 

Lacide acétique (CH;COOH) est l’ingrédient actif du vinaigre. Calculez la composition 
en pourcentage massique de l’oxygéne dans l’acide acétique. 

xX 100% 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 8.7 

Calculez la composition en pourcentage massique du sodium dans l’oxyde de sodium. 
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(e)) Lien conceptuel 8.4 Composition en pourcentage massique 
Dans l’exercice pratique 8.7, vous avez calculé le pourcentage massique de l’oxygéne dans 
acide acétique (CH;COOH). Sans effectuer aucun calcul, prédisez si le pourcentage 
massique du carbone dans l’acide acétique est plus grand ou plus petit. Expliquez votre 
réponse. 

@)) Lien conceptuel 8.5 Formule chimique et composition 
en pourcentage massique 

Sans effectuer aucun calcul, placez les éléments dans ce composé par ordre décroissant 

de composition en pourcentage massique : 

Rapports stoechiométriques 
La composition en pourcentage massique est une fagon de comprendre combien il y a de 

chlore dans un chlorofluorocarbone particulier ou, plus généralement, quelle masse d’un 

élément constituant est présente dans la masse donnée d’un composé. On peut cependant 

aborder également cette question sous un autre angle. Les formules chimiques indiquent 

les relations inhérentes entre les atomes (ou les moles d’atomes) et les molécules (ou les 

moles de molécules). Par exemple, la formule du CCI,F, nous indique que | mol de CCI,F, 

contient 2 mol d’atomes de Cl. On écrit cette proportionnalité de la fagon suivante : 

1 mol CCI,F,:2 mol Cl 

Cette proportionnalité peut donner naissance aux deux rapports steechiométriques (S) 

suivants : 

2 mol Cl A; 1 mol CCI,F, 
e 

1 mol CCI,F, 2 mol Cl 

Avec ces rapports fournis par la formule chimique, on peut déterminer directement les 

quantités d’éléments constituants dans une quantité donnée d’un composé sans avoir a 

calculer la composition en pourcentage massique. Par exemple, on calcule la quantité de 

substance de Cl dans 38,5 mol de CCI,F) de la fagon suivante: 

Plan conceptuel 

ACCLFr : >, se 

oo 2 mol Cl 

1 mol CC]F 

Solution 

2 mol Cl 
235 moLCehr> < ——_= = —/ LO0'tmorG 

| mol CCHF, 

Toutefois, la plupart du temps, on ne cherche pas a connaitre la qguantité de substance 

en moles d’un élément dans une certaine quantité de substance, mais plutét la masse en 

grammes (ou en d’autres unités) d’un élément constituant dans une masse donnée du 

composé. Par exemple, supposons qu’on veuille déterminer la masse (en grammes) de Cl 

contenue dans 25,0 g de CCI,F). La relation inhérente dans la formule chimique (2 mol 

de Cl:] mol de CCI,F>) s’applique a la quantité en moles, et non 4 la masse. Par consé- 

quent, on doit d’abord convertir la masse de CCI,F, en moles de CCI,F,. Puis, on utilise 
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le rapport stoechiométrique a partir de la formule chimique pour convertir en moles de Cl. 

Enfin, on utilise la masse molaire de Cl pour la conversion en grammes de Cl. Les calculs 

se déroulent de la fagon suivante : 

Plan conceptuel 

NCChF2 massecc],F, ee 

1 mol CC],F, a ~~ 2 mol Cl = 35,45 g Cl 

120,91 g CCF, 1 mol CCLF) 1 mol Cl 

Solution 

| moLCCbF; 2 mot CI 35,45 ¢ Cl 
25,0 g CChF5 X EAS x 

120,91 gCCbF; 1molC€bhF, 1 motCl 

Notez qu’il faut convertir les grammes de CCI,F, en moles de CCl,Fy avant de pouvoir 

utiliser la formule chimique comme un facteur de conversion. 

= 147¢Cl 

La démarche générale pour la résolution de problémes dans lesquels on vous demande 

de trouver la masse d’un élément présent dans une masse donnée d’un composé est: 

Masse du composé — moles du composé — moles de l’élément — masse de l’élément 

On utilise la masse molaire pour convertir la masse en moles, et on utilise les rapports 

steechiométriques de la formule chimique pour convertir les moles en moles. 

(328s: Formules chimiques et facteurs de conversion 

masse d’hydrogéne (en grammes) | 

A Vavenir, I’hydrogéne pourrait servir de carburant en remplacement de l’essence. La plupart des 

principaux fabricants d’automobiles mettent au point des véhicules qui roulent 4 ’hydrogéne. Ces autos 

sont plus écologiques, car les gaz d’ 

Pour obtenir l’hydrogene qui servir 

source d’énergie non productrice d’émission de gaz a effet de serre comme |’énergie éolienne. Quelle 

échappement de leurs moteurs ne contiendront que de la vapeur d’eau. 

a de carburant, on peut séparer ’hydrogeéne de l’eau a l’aide d’une 

00 gallon américain d’eau contient-il ? (La masse volumique de l’eau 

est de 1,00 g/mL.) 

TRIER On vous donne un volume 

d’eau et on vous demande de 

trouver la masse d’hydrogeéne qu’il 

contient. On vous donne également 

la masse volumique de l’eau. 

DONNEES | gal de H,O 

Pu, Ola = | 00 g/mL 

INFORMATION RECHERCHEE grammes de H 

ETABLIR UNE STRATEGIE La pre- | PLAN CONCEPTUEL | 

miére partie du plan conceptuel 

montre comment vous pouvez (Hae (gal) a Vin & Ww) ) es Vine i. (mL) } oem massey,o 0} 

convertir les unités de volume des Yin (ea > 

gallons en litres et en millilitres. aN 2 a eee 
1 gal 1L I mL 

Elle montre également comment 

vous pouvez utiliser la masse volu- 

mique pour convertir les millilitres 

en grammes. 

La deuxiéme partie du plan 

conceptuel est la séquence de base 

de masse + moles > moles > 

masse. Effectuez la conversion 

entre moles et masse a l’aide des 

masses molaires appropriées et 

convertissez des moles de H,O en 

moles de H a l’aide du facteur de 

conversion obtenu de la formule 

moléculaire. 

Massey,o 

“antec 

1 mol H,0 2 mol H 1,01 gH 

18,02 g H,0 1 mol HO 1 mol H 

RELATIONS UTILISEES 

3,785 L = 1 gal (tableau 1.3) 

1000 mL = 1 L 

Pu,o = 1,00 g H,0/mL (masse volumique de H,O) 

Myo = 2(1,008) + 16,00 = 18,02 g H,O/mol H5O (masse molaire de H,O) 
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S(H/H,O) = 2 mol H/1 mol H,O (rapport stcechiométrique) 

My = 1,01 g H/mol H (masse molaire de H) 

RESOUDRE Suivez le plan concep- | SOLUTION 
tuel pour résoudre le probléme. 3.785 1000mté 1,00gH,O 

1,00 gal x = x= 
1-gal (ae mo 

1 mol H;0 ¥ 2 melH 101¢H 

= 3,785 x 10° g H,O 

3,785 X 10°g H5O Xx 
18,02 gHs0 1 molH;0 1 motH 

=A A 0a 

tre bien inférieure a 3,8 kg. 

EXERCICE PRATIQUE 8.8 

Déterminez la masse d’oxygéne dans un échantillon de 7,2 g de Al,(SO4)3. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 8.8 

VERIFIER Les unités de la réponse (grammes de H) sont correctes. Etant donné qu’un gallon d’eau équivaut 
a environ 3,8 L, sa masse est d’environ 3,8 kg. Uhydrogéne est un atome léger, de sorte que sa masse doit 

Le butane (C4Hj9) est un combustible liquide utilisé dans les briquets. Combien de grammes de carbone y a-t-il 

dans un briquet contenant 7,25 mL de butane ? (La masse volumique du butane liquide est de 0,601 g/mL.) 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

22 a 35, 80, 81, 88, 89, 92, 99, 101 a 103 et 109.4 111. 

E¥] Détermination d’une formule chimique 
a partir de données expeérimentales 

Au début de la section 8.4, nous avons calculé la composition en pourcentage massique a 

partir d’une formule chimique. Mais peut-on également faire inverse ? Peut-on établir une 

formule chimique a partir de la composition en pourcentage massique ? Cette question est 

importante, car il est rare que les analyses de laboratoire donnent directement la formule 

d’un composé; elles fournissent seulement les masses relatives de chacun des éléments 

qu’il renferme. Par exemple, si on décompose l’eau en hydrogéne et en oxygeéne en labora- 

toire, on peut déterminer les masses de ’hydrogéne et de l’oxygéne obtenus. Mais peut-on 

obtenir une formule chimique a partir de ce genre de données ? La réponse est oui, mais 

avec certaines réserves. On peut effectivement obtenir une formule chimique, mais celle-ci 

est empirique (et non moléculaire). Pour obtenir une formule moléculaire, nous avons 

besoin d’informations supplémentaires, comme la masse molaire du composé. 

Supposons que la décomposition d’un échantillon d’eau en laboratoire produise 

0,857 g dhydrogéne et 6,86 g d’oxygene. Comment peut-on déterminer une formule 

empirique a partir de ces données ? On sait qu'une formule empirique représente un rap- 

port d’atomes ou de moles d’atomes, mais pas un rapport de masses. II faut donc commen- 

cer par convertir les données de masses (en grammes) en quantité (en moles). Combien de 

moles de chaque élément l’échantillon contient-il ? Pour effectuer la conversion en moles, 

utilisez la masse molaire de chaque élément: 

1 mol H ra Bei ees Or ny = 0,857 gH 101 gH mo 

1 mol O 
no = 6,86 g0 X —~—— = 0,429 mol O 

16,00 gO 

A partir de ces données, nous savons qu'il y a 0,849 mol de H pour 0,429 mol de O. On 

peut alors écrire une pseudoformule pour Yeau: 

Ho ,3490 0,429 
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METHODE POUR... 

Obtenir une formule 

empirique a partir de 

données expérimentales 

Pour obtenir le plus petit nombre entier en indice dans notre formule, divisons tous les 

indices par le plus petit, soit 0,429: 

Ho 84900429 = Hj 9,0 = H,O 
0429 0,429 

La formule empirique pour l’eau, qui est également la formule moléculaire, est H,O. Utilisez 

la méthode suivante pour déterminer la formule empirique de tout composé a partir de 

données expérimentales qui nous indiquent les masses relatives des éléments constituants. 

La colonne de gauche expose les grandes lignes de la méthode, et les exemples dans les 

colonnes du centre et de droite montrent comment appliquer cette méthode. 

EXEMPLE 8.9 

Obtenir une formule 

empirique a partir de 

données expérimentales 

Un composé contenant de I’azote et de 

loxygene est décomposé en laboratoire 

EXEMPLE 8.10 

Obtenir une formule 

empirique a partir de 

données expérimentales 

Une analyse d’aspirine en laboratoire 

a permis de déterminer la composition 

et produit 24,5 g d’azote et 70,0 g d’oxy- | en pourcentage massique suivante: 

gene. Calculez la formule empirique C 60,00 %, H 4,48 %, O 35,52 % 

de ce composé. nes 
Trouvez la formule empirique. 

1. Ecrivez (ou calculez) selon les DONNEES 24,5 g de N, 70,0 g de O DONNEES dans un échantillon de 100 g: 

SUES OSTISES OER ADS INFORMATION RECHERCHEE formule | ©0,00 g de C, 4,48 g de H, 35,52 g de O 
eomenupieseat cans echantl: = | empirique INFORMATION RECHERCHEE formule 
lon du composé. Si on vous donne empirique 

la composition en pourcentage 

massique, Supposez un échantillon 

de 100 g et calculez les masses 

de chaque élément a partir des 

pourcentages donnés. 

2. Convertissez chacune des masses 1 mol N ip 1 mol C 
de I'étape 1 en moles en utilisant 245 gN X 1401 aN oN = 1,75 mol N 60,00 g€ X Pore ea = 4,996 mol C 

la masse molaire appropriée de 

chaque élément comme facteur ; I mol N 1 mol H 
xs = SS Ser a 

de conversion. Ue) 16,00 gO 4,38molO | 4,48 gH x VOleH 4.44 mol H 

1 mol O 
35 2S eee 0 

| ; 16,00 sO gine 
: t 

3. Ecrivez une pseudoformule du N, 7504.38 C4 996H4 4402 299 

composé en utilisant comme ae 

indices la quantité de substance O c 

de chaque élément (de |’étape 2). N Nes ee 

4. Divisez tous les indices dans la Nj 75 0438 = N| O25 Cy oog haar On n= Os en 

formule par I'indice le plus petit. is. Was 2.220 2,220 2.220 5 he 

. Siles indices ne sont pas des 

nombres entiers, multipliez tous les 

indices par un petit nombre entier 

(voir le tableau) pour obtenir 

des petits nombres entiers 

comme indices. 

N,O3 5 2s N,O; 

La formule empirique correcte est N5Os. 

C3 55H,O; AS CoHgO,. 

La formule empirique correcte est CoHgO4. 
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Indice é Mee EXERCICE PRATIQUE 8.9 EXERCICE PRATIQUE 8.10 

fractionnaire indice par Un échantillon d’un composé est décom- | Libuproféne, un substitut de l’aspirine, 
0,20 9 posé dans un laboratoire et produit posséde la composition en pourcentage 
0,25 4 165,0 g de carbone, 27,8 g d’hydrogéne massique suivante: 
0,33 3 et 220,2 g d’oxygéne. Calculez la for- C 75,69 %, H 8,80 %, O 15,51 % 

0,40 5 PAUP C UT DEALS eat oiese SOUT RON Quelle est la formule empirique 
0,50 2 de libuproféne ? 

0,66 3 

0,75 4 

0,80 5 

Calcul des formules moléculaires des composés 
I] est possible d’établir la formule moléculaire d’un composé a partir de la formule 

empirique si on connait également la masse molaire du composé. Nous avons vu a la 

section 2.7 que la formule moléculaire est toujours un multiple de nombres entiers de 

la formule empirique : 

Formule moléculaire = formule empirique X n, ot. n = 1, 2, 3, ... 

Supposons que nous voulions trouver la formule moléculaire du fructose (un sucre 

présent dans les fruits) a partir de sa formule empirique, CH,O, et de sa masse molaire, 

180,2 g/mol. On sait que la formule moléculaire est un multiple entier de CH,0: 

Formule moléculaire = (CH,O) X n 

oa C,Ho, 0; 

On sait également que la masse molaire est un multiple entier de la masse molaire 

de la formule empirique, la somme des masses de tous les atomes dans la formule 

empirique: 

Masse molaire = masse molaire de la formule empirique X n 

Pour un composé particulier, la valeur de n dans les deux cas est la méme. Par consé- 

quent, on peut trouver n en calculant le rapport entre la masse molaire et la masse molaire 

de la formule empirique: 

massse molaire 
n = . 2: . 

masse molaire de la formule empirique 

Pour le fructose, la masse molaire de la formule empirique est 

Masse molaire de la formule empirique 

= 12,01 g/mol + 2(1,01 g/mol) + 16,00 g/mol = 30,03 g/mol 

Par conséquent, n est 

_ 180,2 ghnol _ 

” ~ 30,03 g/mol 

On peut utiliser cette valeur de n pour trouver la formule moléculaire : 

Formule moléculaire = (CHO) X 6 = CgH).0¢ 

Analyse par combustion 

Jusqu’a présent, vous avez appris comment calculer la formule empirique d’un composé 

a partir des masses relatives de ses éléments constituants. Une autre méthode courante (et 

connexe) pour obtenir les formules empiriques de composés inconnus, notamment ceux 
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Calcul de la formule moléculaire a partir 

de la formule empirique et de la masse molaire 

La butanedione est une des principales composantes de l’'arome du beurre et du fromage. 

Elle renferme les éléments carbone, hydrogéne et oxygeéne ; sa formule empirique est C,H30O et 

sa masse molaire est de 86,10 g/mol. Trouvez sa formule moléculaire. 

TRIER On vous donne la formule empirique et DONNEES formule empirique = C,H;0 

la masse molaire de la butanedione et on vous masse molaire = 86,09 g/mol 

demande de trouver sa formule moléculaire. INFORMATION RECHERCHEE formule moléculaire 

| 
ETABLIR UNE STRATEGIE Une formule moléculaire | Formule moléculaire = formule empirique X n 

est toujours un multiple entier de la formule empi- 

rique. Divisez la masse molaire par la masse molaire | n = 

de la formule empirique pour obtenir un nombre 

entier. 

massse molaire 

masse molaire de la formule empirique 

RESOUDRE Calculez la masse molaire de la formule Masse molaire de la formule empirique 

empirique. = 2(12,01 g/mol) + 3(1,01 g/mol) + 16,00 g/mol 

= 43,05 g/mol 

Divisez la masse molaire par la masse molaire de pe massse molaire 

la formule empirique pour trouver n. masse molaire de la formule empirique 

86,10 g/mol _ 5 

43,05 g/mol 

Multipliez la formule empirique par n pour obtenir Formule moléculaire = C,H30 x 2 

la formule moléculaire. = C,H,O> 

VERIFIER Vérifiez la réponse en calculant la masse molaire de la formule de la fagon suivante : 

4(12,01 g/mol) + 6(1,01 g/mol) + 2(16,00 g/mol) = 86,10 g/mol 

La masse molaire calculée correspond a la masse molaire donnée. La réponse est correcte. 

EXERCICE PRATIQUE 8.11 

Un composé dont la formule empirique est CH a une masse molaire de 78,11 g/mol. Trouvez sa formule moléculaire. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 8.11 

Un composé dont la composition en pourcentage est présentée ci-dessous a une masse molaire de 60,10 g/mol. 

Trouvez sa formule moléculaire. 

C 39,97 %, H 13,41 %, N 46,62 % 

La combustion est un type de réaction qui contiennent du carbone et de l’hydrogéne, est l’analyse par combustion. Dans cette 
chimique. Nous abordons plus en détail méthode, le composé inconnu subit une combustion (est bralé) en présence d’oxygéne pur 
les ieee tons Chimiqites'2t pu (figure 8.2). Tout le carbone dans I’échantillon est converti en CO5, et tout ’hydrogeé les représenter au chapitre 9. ; a Speettcsete 

converti en H,O. On pése le CO) et HO produits, puis on utilise les rapports stcechio- 
métriques dans les formules de CO, et de H,O (1 mol de CO,:1 mol de C et 1 mol de 
H,0:2 mol de H) pour déterminer les quantités de C et de H dans I’échantillon original. 
Tous les autres éléments constituants, comme O, Cl ou N, peuvent étre déterminés en 
soustrayant de la masse originale de l’échantillon la somme des masses de C et de H. Les 
exemples qui suivent montrent comment effectuer ces calculs pour un échantillon ne 
comportant que C et H et pour un échantillon renfermant C, H et O. 
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Analyse par combustion 

Un composé inconnu 
est briilé dans loxygéne. 

Oxygene 

Four contenant 

l'échantillon 

331 

Leau et le dioxyde 
de carbone produits 
sont isolés et pesés. 

= 

Absorbeur de H70 

= 

Autres 

substances 

non absorbées 

Absorbeur de CO, 

A FIGURE 8.2 Appareil d’analyse par combustion L'échantillon a analyser est placé dans un four et brilé 
en présence l’oxygene. L'eau et le dioxyde de carbone produits sont absorbés dans des contenants séparés 

et pesés. 

METHODE POUR... 

Déterminer une formule 

empirique a partir d’une 

analyse par combustion 

1. Ecrivez selon les données les masses 
de chaque produit de combustion 

et la masse de |’échantillon si elle est 

donnée. 

2. Convertissez les masses de CO, et de 

H,0 de l’étape 1 en moles en utilisant la 

masse molaire appropriée pour chaque 

composé comme facteur de 

conversion. 

Déterminer une formule 

empirique a partir d’une 

analyse par combustion 

Par combustion, un composé conte- 

nant seulement du carbone et de 

Phydrogene a produit 1,83 g de CO, 

et 0,901 g de H,O. Trouvez la 

formule empirique du composé. 

Déterminer une formule 

empirique a partir d’une 

analyse par combustion 

Par combustion, un échantillon pesant 

0,8233 g d'un composé contenant 

seulement du carbone, de l’hydrogéne 

et de ’oxygéne a produit 2,445 g de CO, 

et 0,6003 g de H,O. Trouvez la formule 

empirique du composé. 

DONNEES 1,83 g de CO), 
0,901 g de H,O 

INFORMATION RECHERCHEE 

aoeeets DONNEES 0,8233 g d’échantillon, 
2,445 g de CO;, 0,6003 g de H,O 

INFORMATION RECHERCHEE formule 

3. Convertissez les moles de CO, et de 

H,0 de I’étape 2 en moles de C et en 

moles de H en utilisant le facteur de 

conversion inhérent dans les formules 

chimiques de CO, et de H,0. 

formule empirique empirique 

ebecs, ee sice 2 ee > Eodece aa MANE eGs mee 44,01 £05 
= 0,0416 mol CO, = 0,055 56 mol CO; 

0,901 gHatr x — ao ee NGUine 
ends: 18.02 gHs5O , ee 18,02 ¢H50 

= (0500 mol HO = 0,033 31 mol H,O 

1 mol | mol Dod omeners he Gossséneice = 
1 mel CO, | mol CO, 

= 0,0416 mol C = 0,055 56 mol C 

2 mol H 2 mol H 0.0500 molt 033 31 motH;O X Ss 
ie Cae CAEL A ede ea a RET 

= 0,100 mol H = ().066 62 mol H 
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4. Sile compose contient un élément Cet échantillon ne contient pas RToen DAP SO . 1201s C 

autre que C et H, trouvez la masse d’autres éléments que C et H; 4 mol C 

de l'autre élément en soustrayant passez a l'autre étape. = 06673 eC 

la somme des masses de C et de H ; een 

(obtenues a l’étape 3) de la masse de - vi & 
= 0,066 62 melH X 

'échantillon. Enfin, convertissez la ae molH 
masse de l'autre élément en moles. = 0,06729¢H 

masseg = 0,8233 g — 

(0,6673 g + 0,067 29 g) = 0.0887 g 

no = OSE 6 00 ee) 
= 0,005 54 mol O 

. Ecrivez la pseudoformule du composé Co.9416Ho, 100 Co,.055 56H0,066 620,005 54 

en mettant en indice la quantité de 

substance de chaque élément (des 

étapes 3 et 4) 

. Divisez tous les indices de la formule Co,0416 H 0,100 — C,H» 4 Co,055 56 H0,066 62 00,005 54 > Cy9H 120 

par l’indice le plus petit. (Arrondissez 0,0416  0,0416 0,005 54 0,00554 0,005 54 

tous les indices qui sont a 0,1 d’un 

nombre entier.) 

Les indices sont des nombres entiers ; 

aucune autre multiplication n’est 

nécessaire. 

. Siles indices ne sont pas des nombres C,H 4 X 5 > Cs5H)2 

entiers, multipliez tous les indices par La formule empirique correcte est 

un petit nombre entier pour obtenir CH, 

des indices en nombres entiers. La formule empirique correcte est 

CoH 20. 

| EXERCICE PRATIQUE 8.12 EXERCICE PRATIQUE 8.13 

Par combustion, un composé conte- 

nant seulement du carbone et de 

lhydrogéne a produit 1,60 g de CO, 

et 0,819 g de H,O. Trouvez la formule 

+ du composé. 

Par combustion, un échantillon pesant 

0,8009 g d’un composé contenant seule- 

ment du carbone, de l’hydrogéne et de 

Yoxygéne a produit 1,6004 g de CO; et 

0,6551 g de H,O. Trouvez la formule 

empirique du composé. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

36 a 47, 82 a 87, 90, 91, 93 a 96, 100 et 104 a 107. 

3( \oo) ™, eo = 

EX] Calculs en milieu gazeux 
Un échantillon de gaz posséde quatre propriétés physiques fondamentales : la pression 
(P), le volume (V), la température (7) et la quantité en moles (n). Ces propriétés sont 
interreliées. Tout changement de l'une de ces propriétés influe sur une ou plusieurs autres. 
Les lois simples des gaz décrivent les relations qui existent entre des paires de ces pro- 
priétés. Par exemple, une loi simple des gaz décrit comment le volume varie avec la 
pression a température et quantité de gaz constantes; une autre loi décrit comment le 
volume varie avec la température a pression et 4 quantité de gaz constantes. Ces lois ont 
été déduites a partir d’observations dans lesquelles deux des quatre propriétés fondamen- 
tales demeurent constantes afin de mettre en évidence la relation entre les deux autres. 



Loi de Boyle-Mariotte: volume et pression 
Au début des années 1660, Robert Boyle (1627-1691), un scientifique anglais pionnier, et 
son assistant Robert Hooke (1635-1703) ont utilisé un tube en J pour mesurer le volume 
d’un échantillon de gaz a différentes pressions (figure 8.3). Aprés avoir enfermé un échan- 
tillon @air dans le tube en J, ils ajoutérent du mercure pour augmenter la pression sur le 
gaz. Ils trouverent une relation inverse entre le volume et la pression — ’augmentation de 
Pune provoque une diminution de l’autre — comme I’illustre la figure 8.4. Cette relation est 
appelée loi de Boyle-Mariotte. 

Loi de Boyle-Mariotte: 

Tube en J 

Volume (L) 

La loi de Boyle-Mariotte découle du principe que la pression est causée par les collisions 

des particules de gaz avec les parois de leur contenant. Cette pression peut étre exprimée 

en atmospheres (atm), en millimétres de mercure (mm Hg) aussi appelés torrs, ou en 

pascals (Pa) (plus communément en kilopascals [kPa]): | atm équivaut a 760 mm Hg (Torr) 

500 

400 

300 

200 

100 

Lorsque le mercure est 
ajouté, le gaz est comprimé. | 

1 
Va = (T et n constantes) 

Loi de Boyle-Mariotte 
A mesure que la pression augmente, 

le volume diminue. 

160 320 480 640 800 960 

Pression (mm Hg) 
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L'abbé Edmée Mariotte (1620-1684) est 

un physicien et un botaniste frangais 

surtout connu pour ses recherches 
sur la loi du comportement élastique 

des gaz formulée par Robert Boyle, 

dont il traite dans le second volume 

de ses Euvres(De la nature de air). 

Ses travaux ont permis de faire 

reconnaitre la théorie de Boyle par la 

communauté scientifique de |’époque. 

< FIGURE 8.3 Tube enJ Dans un tube 
en J, un échantillon de gaz est emprisonné 

par une colonne de mercure. On peut 

accroitre la pression sur le gaz en 

augmentant la hauteur (h) de mercure 

dans la colonne. 

<@ FIGURE 8.4 Volume en fonction de 
la pression Un graphique du volume d'un 

échantillon de gaz — tel que mesuré dans 

un tube en J —en fonction de la pression. 

La courbe montre que le volume et 

la pression sont en relation inverse. 

La loi de Boyle-Mariotte suppose une 

température constante et une quantite 

de gaz constante. 
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> FIGURE 8.5 Interprétation molé- 
culaire de la loi de Boyle-Mariotte 

A mesure que le volume d‘un échantillon de 

gaz diminue, les particules de gaz entrent 

plus fréeguemment en collision avec les 

surfaces environnantes, ce qui entraine 

une pression plus élevée. 

En plongée, on utilise souvent les psi 

(pound-force per square inch — «livre- 

force par pouce carré », lbf/po?) pour 

mesurer la pression des bouteilles. 

1 atm = 101,3 kPa = 760 mm Hg (Torr) 
= 147 psi 

> FIGURE 8.6 Augmentation de 
la pression avec la profondeur 
Chaque fois qu’elle descend de 10 m, cette 

plongeuse subit une pression supplémentaire 

de 1 atm en raison du poids de |’eau qui 

‘entoure. A 20 m, par exemple, elle subit 
une pression d environ 3 atm (1 atm due 

a la pression atmosphérique normale plus 

2 atm en raison du poids de l'eau). 

les substances 

ou a 101.3 kPa. Si on réduit le volume d’un échantillon de gaz, le méme nombre de parti- 

cules de gaz est comprimé dans un volume plus petit, ce qui entraine un plus grand nombre 

de collisions avec les parois et, par conséquent, une augmentation de la pression (figure 8.5). 

Volume et pression: une vision moléculaire 

VetL Vi 0 O18 

Les plongeurs apprennent la loi de Boyle-Mariotte au cours de leur certification 

parce qu’elle explique pourquoi ils ne devraient pas remonter a la surface sans respirer 

continuellement. Comme l’illustre la figure 8.6, chaque fois que la plongeuse descend de 

10 m, elle subit une pression additionnelle de | atm exercée par le poids de l’eau au-dessus 

delle. Le régulateur de pression utilisé durant la plongée fournit de l’air 4 une pression 

qui compense la pression externe; autrement, la plongeuse ne pourrait pas inhaler l’air 

parce que les muscles de la cavité thoracique ne sont pas assez puissants pour accroitre le 

volume contre la pression externe beaucoup plus forte. Lorsque cette plongeuse se trouve 

a 20 m de profondeur, le régulateur débite de l’air 4 une pression de 3 atm pour contre- 

balancer la pression de 3 atm qui s’exerce autour de la plongeuse (1 atm due 4 la pression 

atmosphérique normale et 2 atm additionnelles dues au poids de l’eau a 20 m). Supposons 

Profondeur = 20 m 

P=) 3.atm 
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que la plongeuse a respiré de l’air 4 une pression de 3 atm et qu’elle remonte rapidement 
a la surface (1a ot la pression n’est plus que de | atm) pendant qu'elle retient son souffle. 
Qu’arriverait-il au volume d’air contenu dans les alvéoles de ses poumons ? Etant donné 
que la pression diminue d’un facteur 3, le volume de l’air dans les alvéoles augmenterait 
dun facteur 3, endommageant gravement ses poumons et entrainant probablement sa 
mort. On peut utiliser la loi de Boyle-Mariotte pour calculer le volume d’un gaz aprés un 
changement de pression ou la pression d’un gaz aprés un changement de volume, pourvu 
que la température et la quantité de gaz demeurent constantes. 

Pour ces types de calculs, on écrit la loi de Boyle-Mariotte d’une maniére légérement 
différente : 

2 } 1 constante 
Etant donné que V « P alors V = constante X : ou. VS ee 

Si on multiplie les deux cétés par P, on obtient 

PV = constante 

Cette relation montre que si la pression augmente, le volume diminue, mais le produit PV 

est toujours égal a la méme constante. Pour deux différents ensembles de conditions, on 

peut dire que 

P\V, = constante = P,V, 

ou que 

Pil Ve 

ou P; et V; sont la pression et le volume initiaux du gaz et P, et V> sont la pression et le 

volume finaux. 

Si deux quantités sont proportionnelles, Pune est égale a l'autre multiplié par une 

constante. 

d3'|28acael Loi de Boyle-Mariotte 

Vous inspirez en augmentant le volume de vos poumons. Une femme a un volume 

pulmonaire initial de 2,75 L, qui est rempli d’air a une pression atmosphérique de 

1,02 atm. Si son volume pulmonaire augmente a 3,25 L sans inspirer d’air addition- 

nel, quelle sera la pression dans ses poumons ? 

SOLUTION 

Pour résoudre le probleme, commencez PV, = 

par mettre en évidence P, dans la loi de 

Boyle-Mariotte, puis substituez les quan- 

tités données pour calculer P>. 

EXERCICE PRATIQUE 8.14 

Un plongeur muni d’un tuba prend une seringue remplie de 16 mL d’air de la sur- 

face, out la pression est de 1,0 atm, et l’emporte vers une profondeur inconnue. Le 

volume de lair dans la seringue a cette profondeur est de 7,5 mL. Quelle est la pres- 

sion a cette profondeur ? Si la pression augmente de | atm tous les 10 m, a quelle 

profondeur se trouve le plongeur ? 

335 
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Loi de Charles: volume et température 

Supposons que l’on garde la pression d’un échantillon de gaz constante et que l’on mesure 

son volume A des températures différentes. La figure 8.7 montre les résultats de plusieurs 

de ces mesures. D’aprés le graphique, on peut voir la relation entre le volume et la tempé- 

rature : le volume d’un gaz augmente en méme temps que la température. Un examen plus 

attentif du graphique, cependant, révéle davantage d’information : en fait, le volume et la 

température présentent une relation linéaire. Si deux variables sont en relation linéaire, 

représenter lune en fonction de autre sur un graphique donne une ligne droite. 

Loi de Charles 
A mesure que la température 

augmente, le volume augmente. 

Zéro absolu 
de température 

Volume (L) 
-273,15 °C = 0,00 K 

-273,15 -200 -100 0 100 200 300 400 500 (°C) 

0 7 Wes 2 Be 88 8 6B 73 (S 

Temperature 

A FIGURE 8.7 Volume en fonction de la température Le volume d'une quantité donnée de gaz a une 

pression constante augmente de facon linéaire avec l’augmentation de la température en kelvins. (On ne peut 

pas mesurer expérimentalement les droites extrapolées, parce que tous les gaz se condensent en liquides avant 

d'atteindre les valeurs 4a —273,15 °C.) 

On peut faire apparaitre une autre caractéristique importante en prolongeant ou 

extrapolant la droite a Vorigine a partir de la plus basse température mesurée. La droite 

extrapolée montre que le gaz devrait avoir un volume nul @ —273,15 °C. Nous avons vu 

au chapitre 1 que —273,15 °C correspond a 0 K (zéro sur l’échelle Kelvin), la température 

la plus froide possible. La droite extrapolée indique que sous —273,15 °C, le gaz aurait un 

volume négatif, ce qui est physiquement impossible. Pour cette raison, on désigne 0 K 

comme le zéro absolu; des températures plus froides n’existent pas. 

J. A. C. Charles (1746-1823), mathématicien et physicien frangais, a le premier quan- 

tifié précisément la relation entre le volume d’un gaz et sa température. Charles s’inté- 

ressait aux gaz et il a été parmi les premiéres personnes 4 faire l’ascension dans un ballon 

gonflé a l’hydrogéne. La proportionnalité directe entre le volume et la température s’ap- 

pelle loi de Charles en son honneur: 

Loi de Charles: VxT (P etn constantes, T en kelvins) 

Lorsqu’on €éléve la température d’un échantillon de gaz, les particules de gaz se 
déplacent plus rapidement, les collisions avec les parois sont plus fréquentes et la force 
exercée lors de chaque collision est plus grande. La seule fagon pour que la pression (la 
force par unité de surface) demeure constante c’est que le gaz occupe un plus grand 
volume ; les collisions deviennent alors moins fréquentes et se produisent sur une plus 
grande surface (figure 8.8). 
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La loi de Charles permet de comprendre pourquoi le deuxiéme étage d’une maison 
est habituellement plus chaud que le rez-de-chaussée. D’aprés la loi de Charles, quand 
Pair est chauffé, son volume augmente, ce qui entratne une masse volumique plus faible. 
Lair chaud, moins dense, a tendance A s’élever dans les pieces de l’étage, alors que l’air 
froid, plus dense, demeure dans les pieces du bas. De méme, la loi de Charles explique 
pourquoi un ballon a air chaud peut s’élever. Le gaz qui remplit le ballon est réchauffé a 
Taide d’un briéleur, ce qui augmente son volume et diminue sa masse volumique et le fait 
flotter dans l’air environnant plus froid et plus dense. 

Volume en fonction de la température: une vue a I’échelle moléculaire 

Energie cinétique faible Energie cinétique élevée 

A Un ballon a air chaud flotte parce que 

ee “eee l‘air chaud est moins dense que lair froid 

Eau bouillante" > 9 environnant. a SE Sanne Ene = 

A FIGURE 8.8 Interprétation moléculaire de la loi de Charles Si on déplace un ballon gonflable d’un bain 

d'eau glacée a un bain d’eau bouillante, son volume prend de |’expansion lorsque les particules de gaz dans 

le ballon se déplacent plus rapidement (en raison de la température plus élevée) et occupent collectivement 

plus d’espace. 

Vous pouvez expérimenter de fagon simple la loi de Charles en tenant un ballon par- 

tiellement gonflé au-dessus d’un grille-pain chaud. A mesure que l’air dans le ballon se 

réchauffe, vous pouvez sentir qu’il prend de l’expansion. Ou encore, vous pouvez plonger 

un ballon gonflé dans l’azote liquide et constater qu’il devient plus petit 4 mesure qu'il se 

refroidit (figure 8.9). 

La loi de Charles peut étre utilisée pour calculer le volume d’un gaz a la suite d’un 

changement de température ou la température d’un gaz a la suite d’une variation de 

volume a condition que la pression et la quantité de gaz soient constantes. Pour ces types 

de calculs, on réarrange la loi de Charles de la manieére suivante: 

Etant donné que V x T, alors V = constante * T 

Si on divise les deux cétés par T, on obtient 

VIT = constante A FIGURE 8.9 Influence de la 
: P Mes : température sur le volume Si on place 

Si la température augmente, le volume augmente en proportion directe, de sorte que le un ballon dans I’azote liquide (77K), il se 

quotient, V/T, est toujours égal a la méme constante. Donc, pour deux mesures différentes, contracte a mesure que |’air qu’il contient 

on peut affirmer que refroidit et occupe un volume moindre 
a la méme pression externe. 

V,/T, = constante = V,/T> 

ou encore 

ot V, et 7; représentent I’état initial du volume et de la température du gaz et V> et 7), l’état 

final du volume et de la température. Les températures doivent toujours étre exprimées en 

kelvins (K), parce que, comme on I’a vu a la figure 8.7, le volume d’un gaz est directement 

proportionnel a sa température absolue, et non a sa température en degrés Celsius. Par 

exemple, en doublant de | °C a2 °C la température d’un échantillon de gaz, on ne double 

pas son volume, mais si on double la température de 200 K a 400 K, le volume double. 



338 CHAPITRES8 Stcechiometrie |: les substances 

SOLUTION 

Un échantillon de gaz a un volume de 2,80 L 4 une température inconnue. Lorsque l’échantillon est 

immergé dans l'eau glacée at = 0,00 °C, son volume diminue a 2,57 L. Quelle était la température 

initiale (en kelvins et en degrés Celsius) ? 

Pour résoudre le probléme, isolez d’abord 7; dans la loi de Charles. 

de léchelle Kelvin. 

es de substituer les valeurs numériques pour calculer T,, vous devez Tx = te + 273,15 

: ir le : ins z-vous, les problemes convertir la temperature en kelvins (K). Rappelez ue jt T> (K) = 0,00 + 273,15 = 273,15K 

portant sur les lois des gaz doivent toujours étre résolus en temperatures 

fi | 

ae 

Substituez 7, en kelvins et les autres quantités données pour calculer 7). rm Vat Z 
1 V> 2 

2,80 Vv 
= PARAS 

2,1 NG 

297.6 K = 298K 

EXERCICE PRATIQUE 8.15 

Calculez t, en degrés Celsius en soustrayant 273,15 de la valeur en kelvins. | t,(°C) = 297,6 — 273,15 = 24,5 °C = 25 °C 

Un gaz contenu dans un cylindre muni d’un piston posséde un volume initial de 88,2 mL. Si on chauffe 

le gaz et que sa température passe de 35 °C a 155 °C, quel est son volume final (en millilitres) ? 

<@) Lien conceptue! 8.6 Loi de Boyle-Mariotte et loi de Charles 

On double la pression exercée sur un échantillon d’une quantité donnée de gaz; on double 

ensuite la température du gaz en kelvins. Quel est le volume final du gaz? 

(a) Le volume final est le double du volume initial. 

(b) Le volume final du gaz est quatre fois le volume initial. 

(c) Le volume final du gaz est la moitié du volume initial. 

(d) Le volume final du gaz est le quart du volume initial. 

(e) Le volume final du gaz est le méme que le volume initial. 

Loi d‘Avogadro: volume et quantité (en moles) 
Jusqu’ici, nous avons expliqué la relation entre volume et pression et entre volume et tem- 
pérature, mais nous n’avons considéré qu’une quantité constante de gaz. Mais qu’arrive- 
t-il lorsque la quantité de gaz change ? Le volume d’un échantillon de gaz (a température 
et a pression constantes) en fonction de la quantité de gaz (en moles) dans un échantillon 
est illustré a la figure 8.10. On peut voir que la relation entre volume et quantité est linéaire. 
Comme on peut s’y attendre, l’extrapolation 40 mol montre un volume nul. Cette relation, 
énoncée la premiere fois par Amedeo Avogadro, s’appelle la loi d’Avogadro: 

Loi d’Avogadro: Van (Tet P constantes) 
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@ FIGURE 8.10 Volume en fonction 
de la quantité de substance Le volume 
d'un échantillon de gaz augmente de fagon 

linéaire avec la quantité de substance 

de gaz dans |’échantillon. 

Loi d’Avogadro . | 
Le volume augmente avec une augmentation de la quantité de gaz. | 

35 

30 

25 

20 

LS) 
Volume (L) 

10 

0) Oye Oe OS Os UO 2 4A 

Quantité de substance (n) 

Lorsqu’on augmente la quantité d’un gaz dans un échantillon 4 température et a pression 

constantes, on augmente son volume de fagon directement proportionnelle parce qu’un 

plus grand nombre de particules de gaz occupe un plus grand espace. 

Quand vous soufflez dans un ballon pour le gonfler, vous faites l’expérience de la loi 

d’Avogadro. A chacune de vos expirations, vous faites entrer de nouvelles particules de 

gaz a lintérieur du ballon, ce qui augmente son volume. La loi d’Avogadro peut étre uti- 

lisée pour calculer le volume d’un gaz a la suite d’un changement dans la quantité de gaz 

a condition que la pression et la température du gaz soient constantes. Pour ces types de 

calculs, on exprime la loi d’Avogadro de la facon suivante : 

ou V, et 1, représentent le volume et la quantité de substance dans les conditions initiales 

et V> et n> le volume et la quantité de substance dans les conditions finales. Dans les 

calculs, on utilise la loi d’Avogadro d’une manieére similaire aux autres lois des gaz, 

comme le montre l’exemple 8.16. Dans le cas des gaz parfaits (voir la section 7.3), le 

volume molaire d’un gaz est toujours le méme, soit 22,4 L a TPN (0 °C et 101,3 kPa). 

34a (alain) Loi dAvogadro 

Dans le cadre d’une étude en kinésiologie, on mesure la capacité respiratoire d’un athléte masculin. 

Les mesures indiquent que durant une inspiration profonde, son volume pulmonaire est de 6,15 L. 

A ce volume, ses poumons contiennent 0,254 mol d’air. Au cours de l’expiration, son volume 

pulmonaire diminue 4 2,55 L. Combien de moles de gaz l’athléte a-t-il expiré ? Supposez une pression 

et une température constantes. 

SOLUTION 

Pour résoudre le probléme, isolez d’abord ny dans la loi d’Avogadro. Puis VY, Vy 

substituez les quantités données pour calculer ng, i 

6 
Ny = — ny 2 ¥, 

Dov, 
=< 0.254 mol 

6155Y 

= (),105 mol 

Etant donné que les poumons contiennent déja 0,254 mol d’air, calculez la Moles expirées = 0,254 mol — 0,105 mol 

quantité d’air expirée en soustrayant le résultat de 0,254 mol. = 0.149 mol 
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EXERCICE PRATIQUE 8.16 

Une réaction chimique qui se déroule dans un cylindre équipé d’un piston mobile produit 0,621 mol 

d'un produit gazeux. Si le cylindre contenait 0,120 mol de gaz avant la réaction et avait un volume initial 

de 2,18 L, quel serait son volume aprés la réaction ? (Supposez que la pression et la température sont 

constantes et que tout le gaz initialement présent a réagi.) 

> FIGURE 8.11 Loi des gaz parfaits 
et lois simples des gaz La loi des gaz 

parfaits englobe les lois simples des gaz. 

Loi des gaz parfaits 
Nous avons vu au chapitre 7 que dans certaines conditions, le volume des particules ainsi 

que les forces de cohésion présentes dans un gaz sont négligeables. Dans ces gaz par- 

faits, le volume et la pression du gaz ne dépendent alors que du nombre de particules et 

de la température de I’échantillon. La loi des gaz parfaits décrit le comportement de ces 

gaz qui ne sont pas a basse température ou 4 haute pression (voir la section 7.3): 

JV = Hee 

L:atm L-kPa 
= ——_ (4b = R = 0,082 06 OK ou 8,3 oeK 

Cette loi englobe les lois simples des gaz que nous avons étudiées, comme le résume la 

figure 8.11. De plus, elle montre comment d’autres paires de variables sont interreliées. Par 

exemple, a partir de la loi de Charles, on sait que V x 7 a pression et a quantité de substance 

constantes. Mais que se passe-t-il si on chauffe un échantillon de gaz a volume constant 

et 4 quantité de substance constante ? I] y a un lien entre cette question et les messages 

d’avertissement apposés sur les étiquettes des contenants d’aérosol, comme la laque pour 

les cheveux ou les déodorants. Ces étiquettes précisent qu’il faut éviter de chauffer ou 

d’incinérer ces contenants, méme une fois qu’ils sont vidés de leur contenu. Pourquoi ? 

Parce qu’un contenant d’aérosol «vide» ne l’est pas réellement. I] contient encore une 

certaine quantité de gaz enfermée dans un certain volume. Qu’arriverait-il si vous chauf- 

fiez le contenant ? On peut réarranger la loi des gaz parfaits en divisant les deux c6tés par 

V pour voir clairement la relation entre la pression et la température a volume constant et 

a quantité de substance constante : 

PV = nkT 

nRT nR 
P= eal | Ele 

Etant donné que n et V sont constants et que R est toujours une constante : 

P = (constante) X T 

Loi des gaz parfaits 

net T net P PetT 

constants constants constants 

nRT nRT nRT 
V V VS = = 

P P P 
1 

Maes = Woe Te Van 

(Loi de Boyle | Loi de Charles | | Loi #Avogadro | 
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Cette relation entre la pression et la tempéra- mee “ON « NE_PAS UTILISER a | 4 Les étiquettes sur la plupart des conte- 

ture est appelée loi de Gay-Lussac. Lorsque la HEATON INCELLES, CON ENU SOl nants d’aérosol mettent en garde contre 
température d’une certaine quantité de gaz eae DANS L'EAU | AIDE N l'incinération. Etant donné que le volume du 

dans un certain volume augmente, la pression -CUISINIERES OU AUT contenant est vonstant une sugiren aan 
augmente. Dans un contenant d’aérosol, cette PERCER LE CO de la température provoque une augmen- 

tation de la pression, ce qui peut faire 

exploser la cannette. 
CONSERVER A DEST 
HORS DE LA PORTE 
DIRECTEMENT DANS 

augmentation de pression peut faire éclater le 

contenant, ce qui explique pourquoi les conte- 

nants d’aérosol ne doivent pas étre chauffés ou FOUR AVANT DE VAPORI 

incinérés. Ils pourraient exploser. GRILLE CHAUDE DU BAR 

On peut utiliser la loi des gaz parfaits pour déterminer la valeur de l'une ou l’autre L = litres 
des quatre variables (P, V, n ou T) connaissant les trois autres. Cependant, chacune des atm = atmosphére 
quantités dans la loi des gaz parfaits doit étre exprimée dans les unités de R: kPa = kilopascals 

* pression (P) en atm ou kPa mol = moles 

* volume (V) en L K = kelvins 

¢ moles (n) en mol 

* température (7) en K 

Loi des gaz parfaits | 

Calculez le volume occupé par 0,845 mol d’azote gazeux a une pression de 139 kPa et a une température de 315 K. 

DONNEES n = 0,845 mol, P = 139 kPa, T = 315 K 

INFORMATION RECHERCHEE V 

TRIER L’énoncé indique la quantité de substance, la pression et 

la température. Vous avez a trouver le volume. 

ETABLIR UNE STRATEGIE On vous donne trois des quatre variables 
(P, T et n) de la loi des gaz parfaits et on vous demande de trouver 

la quatri¢me (V). Le plan conceptuel montre comment la loi 

PLAN CONCEPTUEL 

n, P,T } aaa v} 
des gaz parfaits fournit la relation entre les quantités données meme ype sonnei 

et la quantité a trouver. 

RELATIONS UTILISEES 
PV = nRT (loi des gaz parfaits) 

L-at L: kPa R = 0,08206 ———— ou 8,314 
mol+K mol: K 

RESOUDRE Pour résoudre le probléme, isolez d’abord V dans la loi | SOLUTION 

des gaz parfaits. PV = nRT 

eh 

P 

L-kPa 
0,845 mol X 8,314 Xa Ke 

Puis substituez les quantités données pour calculer V. La valeur V= 

de la pression étant en kilopascals (kPa), on utilise la valeur 

8,314 L-kPa/mol:K dans le calcul. 

139 kPa 

SOL 

VERIFIER Les unités de la réponse sont correctes. La grandeur de la réponse (15,9 L) a du sens parce 

que 1 mol d’un gaz parfait dans des conditions de température et de pression normales (273 K et 1 atm, 

ou 101,3 kPa) occupe 22,4 L. Bien que la température et la pression dans ce probleme ne soient pas celles 

des conditions normales, elles en sont assez prés pour obtenir une valeur approximative de la réponse. 

Etant donné que I’échantillon de gaz contient 0,845 mol, un volume de 15,9 L est réaliste. 

EXERCICE PRATIQUE 8.17 

Un pneu de 8,50 L est gonflé avec 0,552 mol de gaz a une température de 305 K. Quelle est la pression 

du gaz dans le pneu en kilopascals (kPa) et en pound-force per square inch (psi) ? 

1,00 psi (livres/po*) = 6,89 kPa 
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| EXEMPLE 8.18 fie des gaz parfaits II 

Calculez la quantité de gaz dans un ballon de basket de 3,24 L gonflé a une pression totale de 24,3 psi “i 

(ou livres/po*) 4 25 °C. (Note: La pression totale n’est pas la méme que la pression lue sur les manométres 

utilises pour verifier si les pneus d’automobiles ou de bicyclettes sont correctement gonflés. Cette pression, 

appelée pression manométrique, est la différence entre la pression totale et la pression atmosphérique. 

Dans le présent cas, si la pression atmosphérique est de 14,7 psi, la pression manométrique serait de 9,6 psi. 

Cependant, pour les calculs qui font intervenir la loi des gaz parfaits, vous pouvez utiliser la pression totale 

ig 24,3 psi.) | 

TRIER L’énoncé indique la pression, le volume DONNES P = 24,3 psi, V = 3,24 L, tc = 25°C 

et la température. Vous avez a trouver la INFORMATION RECHERCHEE n 

quantité de gaz. 

ETABLIR UNE STRATEGIE Le plan conceptuel PLAN CONCEPTUEL 
montre comment la loi des gaz parfaits fournit —— — 

la relation entre les quantités données et la | BVT —=—> n i 

quantité a trouver. 

RELATIONS UTILISEES 

PV = nRT (loi des gaz parfaits) 

L:-atm L:kPa 
8.314 

mol-K Stace mol:K 

Tx = tc sf PENS) 

1,00 psi = 0,0680 atm ou 6,89 kPa 

R = 0,082 06 

=e 

RESOUDRE Pour résoudre le probléme, isolez SOLUTION 

d’abord n dans la loi des gaz parfaits. PV = nRT 

PV 
ee es 

RT 

Avant de substituer les valeurs dans l’équation, P = 243 psi x DOSY alae = 1,6524 atm 

convertissez P et T dans les bonnes unités. I psi + 

Te = 25. °C 273,15 = 298,19 K 

1,6524 atm X 3,247 

L atir 
a x 298.15 K 
I'K : Enfin, substituez dans l’équation et calculez n. 0,082 06 Fas 

= 0,219 mol 

VERIFIER Les unités de la réponse sont correctes. La grandeur de la réponse (0,219 mol) a du sens parce 

que | mol d’un gaz parfait dans des conditions de température et de pression normales (273 K et | atm) 

occupe 22,4 L. A une pression 65 % plus élevée, le volume de | mol de gaz serait proportionnellement 
plus petit. Etant donné que cet échantillon de gaz occupe 3,24 L, la réponse de 0,219 mol est réaliste. 

EXERCICE PRATIQUE 8.18 

Quel volume occupe 0,556 mol de gaz a une pression de 0,941 atm et 4 une température de 58 °C? 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 8.18 

Trouvez la pression en millimétres de mercure (mm Hg) d’un échantillon de 0,133 g @’hélium gazeux 
dans un contenant de 648 mL a une température de 32 °C. (Rappel: 760 mm Hg = 101,325 kPa = | atm.) 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

48 a 71, 97, 98 et 112 4 114. 
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Termes clés (voir le glossaire) 

Analyse par combustion 

(p. 330) 

Atmosphére (atm) (p. 333) 

Composition en pourcentage 

massique (pourcentage 

massique) (p. 323) 

Constante d’Avogadro (p. 316) 

Gaz parfait (p. 340) 

Loi d’Avogadro (p. 338) 

Loi de Boyle-Mariotte (p. 333) 

Loi de Charles (p. 336) 

Loi des gaz parfaits (p. 340) 

Masse formulaire (p. 321) 

Masse molaire (M) (p. 317) 

Concepts clés 

Masse atomique et concept de mole pour les éléments (8.2) 

> Une mole d’un élément est la quantité de cet élément qui contient 

le nombre d’ Avogadro (6,022 * 107 atomes). 

> Tout échantillon d’un élément dont la masse (en grammes) égale sa 

masse atomique contient | mol de l’élément, sa masse molaire. Par 

exemple, la masse atomique du carbone est de 12,01 u, par consé- 

quent, 12,01 g de carbone contiennent | mol d’atomes de carbone. 

Masse formulaire et concept de mole pour les composes (8.3) 

> La masse formulaire d’un composé est la somme des masses ato- 

miques de tous les atomes dans sa formule chimique. Comme les 

masses atomiques des éléments, la masse formulaire caractérise 

la masse moyenne d’une molécule (ou d’une entité formulaire). 

> Lamasse de | mol d’un composé (en grammes) est la masse molaire 

et est numériquement égale a sa masse formulaire (en unités de 

masse atomique, u). 

Composition et formule chimique des substances (8.4 et 8.5) 

> lLacomposition en pourcentage massique d’un composé est le pour- 

centage par rapport a la masse totale du composé. La composition 

en pourcentage massique peut étre déterminée a partir de la formule 

chimique d’un composé et des masses molaires de ses éléments. 

Equations et relations clés 

Nombre d’Avogadro (8.2) 

1 mol = 6,022 142 1 X 107? particules 

Constante d’Avogadro (8.2) 

Na = 6,022 X 107° particules/mol de particules 

Masse formulaire (8.3) 

Nbre d’atomes du 

1°" élément dans 

la formule chimique 

masse atomique 

du 1 élément 

Nbre d’atomes du 

+ 2° élément dans 

la formule chimique 

masse atomique 

du 2° élément 

Composition en pourcentage massique (8.4) 

masse de X dans | mol de composé X 100% ei es) s is masse de | mol de composé 
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Masse molaire de la formule 

empirique (p. 329) 

Millimeétre de mercure 

(mm Hg) (p. 333) 

Mole (mol) (p. 315) 

Nombre d’ Avogadro (N,) 

(p. 315) 

Pascal (Pa) (p. 333) 

Rapport stoechiométrique 

(p. 325) 

Torr (p. 333) 

Volume molaire (p. 339) 

> La formule chimique d’un composé indique le nombre relatif 

d’atomes (ou moles) de chaque élément dans ce composé et on peut 

donc l’utiliser pour déterminer les rapports stoechiométriques entre 

les moles du composé et les moles de ses éléments constituants. 

> Si la composition en pourcentage massique et la masse molaire 

d’un composé sont connues, on peut déterminer ses formules 

empirique et moléculaire. 

Lois des gaz (8.6) 

> Les lois simples des gaz expriment les relations entre des paires de 

variables lorsque les autres variables sont constantes. 

> La loi de Boyle-Mariotte stipule que le volume d’un gaz est inver- 

sement proportionnel a sa pression. 

> La loi de Charles stipule que le volume d’un gaz est directement 

proportionnel a sa température. 

> La loi d’ Avogadro stipule que le volume d’un gaz est directement 

proportionnel a la quantité (en moles). 

> La loi des gaz parfaits, PV = nRT, donne la relation entre les 

quatre variables des gaz et englobe les lois simples des gaz. La loi 

des gaz parfaits peut étre utilisée pour trouver une des quatre 

variables connaissant les trois autres. 

Masse molaire de la formule empirique (8.5) 

Formule moléculaire = formule empirique x n, on = 1, 2, 3, ... 

masse molaire 

masse molaire de la formule empirique 

Loi de Boyle-Mariotte: relation entre la pression (P) 

et le volume (V/) (8.6) 

1 
V x — (Tet n constantes) 

PV, = P5V> 

Loi de Charles: relation entre le volume (V) et la température (7) (8.6) 

Vx T(P etn constantes, 7 en kelvins) 
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Loi d'Avogadro: relation entre le volume (V) et a quantite (1) (8.6) 

Von (7 et P constantes) 

Vi _ Ve 
ny Ny 

Loi des gaz parfaits: relation entre le volume (V), la pression (P), 

la température (7) et la quantité (1) (8.6) 

PV = nRT 

L:atm L:kPa 
= 8,314 
BOOED mol: K os mol: K 

@ sacle IM| moyen @® difficile 

Problemes par sujet 

Masse atomique et concept de mole pour les éléments (8.2) 

1. Déterminez le nombre d’atomes de soufre dans 2,7 mol de 

soufre. 

2. Combien de moles d’aluminium 1,42 x 1074 atomes d’alumi- 
nium contiennent-ils ? 

3. Quelle est la quantité, en moles, dans chaque échantillon 

d’éléments ci-dessous ? 

(a) 11,8 g d’Ar. (c) 26,1 g de Ta. 

(b) 3,55 g de Zn. (d) 0,211 g de Li. 

4. Quelle est la masse, en grammes, de chaque échantillon 

d’éléments ? 

(a) 2,3 X 10-3 mol de Sb. 
(b) 0,0355 mol de Ba. 

(c) 43,9 mol de Xe. 

(d) 1,3 mol de W. 

5. Combien y a-t-il d’atomes d’argent dans 2,54 g d’argent? 

6. Quelle est la masse de 9,71 X 10? atomes de platine ? 

7. Déterminez le nombre d’atomes dans chaque échantillon. 

(a) 5,18 g de P. (c) 1,87 g de Bi. 

(b) 2,26 g de Hg. (d) 0,082 g de Sr. 

8. Calculez la masse, en grammes, de chaque échantillon. 

(a) 1,1 X 1073 atomes d’or. 

(b) 2,82 X 10”? atomes d’hélium. 
(c) 1,8 X 107* atomes de plomb. 

(d) 7,9 X 107! atomes d’uranium. 

9. Combien y a-t-il d’atomes de carbone dans un diamant (car- 

bone pur) dont la masse est de 83 mg? 

10. Combien y a-t-il d’atomes d’hélium dans un dirigeable a 

hélium contenant 427 kg d’hélium ? 

11. Calculez la masse moyenne, en grammes, d’un atome de 

platine. 

12. Au moyen de la microscopie 4 effet tunnel, les scientifiques 

de IBM ont écrit les initiales de leur entreprise avec 35 atomes 

individuels de xénon (comme il est illustré ci-dessous). 

Calculez la masse totale de ces lettres en grammes. 
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Masse formulaire et concept de mole pour les composés (8.3) 

® 13. 

@ 14. 

® 15. 

® 16. 

@ 17. 

® 18. 

@ 19. 

© 20. 

@ 21. 

Calculez la masse formulaire de chacun des composés. 

(a) NO. 

(b) C4Hjo. 
(c) CoH120¢. 
(d) Cr(NO3)3. 

Calculez la masse formulaire de chacun des composés. 

(a) MgBro. 

(b) HNO3. 

(c) CBry. 

(d) Ca(NO3)p. 

Calculez la quantité de substance dans chaque échantillon. 

(a) 72,5 g de CCl. 

(b) 12,4 fy de Ci2H 0, ile 

(c) 25,2 g de CjHp>. 

(d) 12,3 g de monoxyde de diazote. 

Calculez la masse de chaque échantillon. 

(a) 15,7 mol de HNO3. 

(b) 1,04 x 107* mol de HO . 
(c) 72,1 mmol de SO,. 

(d) 1,23 mol de difluorure de xénon. 

Combien y a-t-il de molécules dans chaque échantillon ? 

(a) 3,5 g de HO. (c) 18,3 g de Op. 

(b) 254 g de CBr. (d) 26,9 g de CoH. 

Calculez la masse (en grammes) de chaque échantillon. 

(a) 3,87 X 107! molécules de SO3. 

(b) 1,3 X 104 molécules de HO. 

(c) 2,55 X 1074 molécules de O3. 
(d) 1,54 X 107! molécules de CCIF. 

Calculez la masse (en grammes) d’une seule molécule d’eau. 

Calculez la masse (en grammes) d’une seule molécule de glu- 

cose (CgH,0¢). 

Un cristal de sucre contient approximativement 1,8 X 

107 molécules de saccharose (C;yH 0,1). Combien de moles 
ce cristal de sucre contient-il ? Quelle est la masse du cristal ? 

Rapports de masse et de quantité de substance (8.4) 

@ 22. 

® 23. 

Calculez la composition en pourcentage massique de carbone 
dans chaque composé du carbone. 

(a) CHy. (b) CyHe. (c) CyH. (d) CjH;Cl. 
Calculez la composition en pourcentage massique d’azote 
dans chaque composé d’azote. 

(a) N5O. (b) NO. (c) NOs. (d) HNO. 



@ 24. 

@25. 

© 26. 

iii 27. 

Mi) 28. 

ij 29. 

@ 30. 

@31. 

La plupart des engrais sont constitués de composés contenant 
de l’azote. On y trouve notamment NH3, CO(NH}), NH,NO; 
et (NH4)2SO4. Le contenu en azote dans ces composés est 
nécessaire pour la synthése des protéines dans les végétaux. 
Calculez la composition en pourcentage massique de |’azote 
dans chacun des engrais nommés ci-dessus. Dans quel engrais 
le contenu en azote est-il le plus élevé ? 

Dans les mines, le fer est extrait sous forme de minerai de fer. 
Les minerais les plus répandus sont FeO;  (I’hématite), Fe;O4 
(la magnétite) et FeCO; (la sidérose). Calculez la composition 

en pourcentage massique du fer de chacun de ces minerais de 
fer. Dans quel minerai le contenu en fer est-il le plus élevé ? 

Le fluorure de cuivre(II) contient 37,42 % de F en masse. 

Utilisez ce pourcentage pour calculer la masse du fluor (en 

grammes) contenu dans 72,4 g de fluorure de cuivre(II). 

Le chlorure d’argent, souvent utilisé dans le placage d’argent, 

contient 72,27 % d’Ag. Calculez la masse de chlorure d’argent 

requise pour plaquer 112 mg d’argent pur. 

Lion iodure est un minéral alimentaire essentiel 4 une bonne 

alimentation. Dans les pays ot! ’iodure de potassium est 

ajouté au sel, la carence en iode, ou goitre, a été presque com- 

plétement éliminée. Lapport nutritionnel recommandé (ANR) 

en iode est de 150 wg/jour. Quelle masse (en microgrammes) 

diodure de potassium (76,45 % de I) une personne devrait- 

elle consommer pour satisfaire aux exigences de 1 ANR? 

L’Association dentaire américaine recommande qu'une 

femme adulte consomme 3,0 mg de fluorure (F ) par jour 

pour prévenir la carie dentaire. Si le fluorure est consommé 

sous forme de fluorure de sodium (45,24 % de F), quelle 

masse de fluorure de sodium contient la quantité recomman- 

dée de fluorure ? 

Ecrivez un rapport stcechiométrique montrant la relation entre 

les quantités molaires de chaque élément pour chaque image 

de molécules. 

(a) (b) (c) 

Ecrivez un rapport stcechiométrique montrant la relation entre 

les quantités molaires de chaque élément pour chaque image 

de molécules. 

(a) (b) 

@ 32. 

@ 33. 

Mi) 34. 

Mi) 35. 

345 Exercices 

Déterminez le nombre de moles d’atomes d’hydrogéne dans 

chaque échantillon. 

(a) 0,0885 mol de C,H jo. (c) 2,4 mol de CgH)>. 

(b) 1,3 mol de CHy,. (d) 1,87 mol de CgHjs. 

Déterminez le nombre de moles d’atomes d’oxygéne dans 

chaque échantillon. 

(a) 4,88 mol de H,O,. (c) 0,0237 mol de HyCO3. 

(b) 2,15 mol de N,O. (d) 24,1 mol de CO>. 

Calculez la masse de sodium dans 8,5 g de chacun des additifs 

alimentaires suivants contenant du sodium. 

(a) NaCl (sel de table). 

(b) Na3;PO, (phosphate de sodium). 

(c) NaC7zH;5O, (benzoate de sodium). 

(d) Na,CeH,¢O7 (hydrogénocitrate de sodium). 

Combien y a-t-il de kilogrammes de chlore dans 25 kg de 

chacun des chlorofluorocarbones (CFC) ? 

(a) CF,Cl. (b) CFCI. (c) CyF3Cl,. (dd) CF3Cl. 

Formules chimiques a partir de données expérimentales (8.5) 

® 36. 

® 37. 

® 38. 

@ 39. 

iM) 40. 

iM) 41. 

@”. 

@ 43. 

Des échantillons de plusieurs composés sont décomposés 

et les masses de leurs éléments constituants sont présentées 

ci-dessous. Calculez la formule empirique de chacun des 

composés. 

(a) 1,651 g d’Ag, 0,1224 g de O. 

(b) 0,672 g de Co, 0,569 g de As, 0,486 g de O. 

(c) 1,443 g de Se, 5,841 g de Br. 

Des échantillons de plusieurs composés sont décomposés et les 

masses de leurs éléments constituants sont présentées ci-dessous. 

Calculez la formule empirique de chacun des composés. 

(a) 1,245 g de Ni, 5,381 g de I. 

(b) 2,677 g de Ba, 3,115 g de Br. 

(c) 2,128 g de Be, 7,557 g de S, 15,107 g de O. 

Calculez la formule empirique de chacun des stimulants a 

partir de sa composition en pourcentage massique. 

(a) Nicotine (présente dans les feuilles de tabac): C 74,03 %, 

H 8,70 %, N 17,27 %. 

(b) Caféine (présente dans les grains de café): C 49,48 %, 

H 5,19 %, N 28,85 %, O 16,48 %. 

Calculez la formule empirique de chacun des arémes naturels 

a partir de sa composition en pourcentage massique. 

(a) Butyrate de méthyle (composante du goitit et de ’odeur 

des pommes): C 58,80 %, H 9,87 %, O 31,33 %. 

(b) Vanilline (goat et odeur de la vanille): C 63,15 %, 

Isl o)210) Yor, (O) ais Yor 

Un échantillon d’azote pesant 0,77 mg réagit avec le chlore 

pour former 6,61 mg de chlorure. Quelle est la formule empi- 

rique de ce chlorure d’azote ? 

Un échantillon de phosphore pesant 45,2 mg réagit avec le 

sélénium pour former 131,6 mg de séléniure. Quelle est la 

formule empirique de ce séléniure de phosphore ? 

La formule empirique et la masse molaire de plusieurs com- 

posés sont données ci-dessous. Trouvez la formule molé- 

culaire de chaque composé. 

(a) CoHjN, 186,24 g/mol. 

(b) CjHCl, 181,44 g/mol. 

(c) CsHi NS, 296,54 g/mol. 

La formule empirique et la masse molaire de plusieurs com- 

posés sont données ci-dessous. Trouvez la formule molé- 

culaire de chaque composé. 

(a) C4Ho, 114,22 g/mol. 

(b) CCl, 284,77 g/mol. 

(c) C3H2N, 312,29 g/mol. 
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‘Mj 44. Lanalyse par combustion d'un hydrocarbure (ne contient que 

du C et du H) a produit 33,01 g de CO; et 13,51 g de HO. 

Calculez la formule empirique de l’hydrocarbure. 

Lanalyse par combustion du naphtaléne, un hydrocarbure uti- 

lisé dans les boules de naphtaline, a produit 8,80 ¢ de CO; et 

1.44 g de H,O. Calculez la formule empirique du naphtalene. 

mj 45. 

La mauvaise odeur du beurre rance est en grande partie 

due a Vacide butyrique, un composé contenant du carbone, de 

lhydrogéne et de loxygéne. L’analyse par combustion de 

4,30 g dun échantillon d’acide butyrique a produit 8,59 g 

de CO, et 3,52 g de H,0. Trouvez la formule empirique de 

acide butyrique. 

Lacide tartrique est une substance poudreuse blanche qui 

recouvre les bonbons acidulés. Lanalyse par combustion de 

12,01 g dun échantillon d’acide tartrique (qui ne contient que 

du carbone de l’hydrogéne et de l’oxygéne) a produit 14,08 g 

de CO; et 4,32 g de H5O. Trouvez la formule empirique de 

Pacide tartrique. 

Mj 47. 

Lois des gaz (8.6) 

© 48. Un échantillon de gaz a un volume initial de 2,8 L a une pres- 

sion de 101 kPa. Si le volume du gaz est augmenteé a 3,7 L, 

quelle sera la pression ? 

®S 49. Un échantillon de gaz a un volume initial de 32,6 L a une 

pression de 1,3 X 10? kPa. Si ’échantillon est comprimé a un 

volume de 13,8 L, quelle sera la pression ? 

& 50. Un échantillon de gaz de 37,2 mL dans un cylindre est chauffé 

de 22 °C 481 °C. Quel est son volume 4 la température finale ? 

Es) 51. Une seringue contenant 1,25 mL d’oxygéne gazeux est refroi- 

die de 91,3 °C 40,0 °C. Quel est le volume final de ’oxygéne 

gazeux ? 

‘Mj 52. Un ballon contient 0,128 mol de gaz et son volume est de 

2,76 L. Si on ajoute au ballon 0,073 mol de gaz additionnelle 

(aux mémes température et pression), quel sera son volume 

final ? 

& 53. Uncylindre muni d'un piston mobile contient 0,87 mol de gaz 

et son volume est de 334 mL. Quel sera son volume si on 

ajoute au cylindre 0,22 mol supplémentaire de gaz? (Supposez 

que la température et la pression sont constantes.) 

® 54. 

& 55. Quelle est la pression dans un cylindre de 15,0 L contenant 

0,448 mol d’azote gazeux a une température de 305 K? 

Quel est le volume occupé par 0,128 mol d’hélium gazeux a 

une pression de 0,97 atm et une température de 325 K? 

By 56. Un cylindre contient 28,5 L d’oxygéne gazeux a une pression 

de 1,8 X 10? kPa et A une température de 298 K. Combien de 

gaz (en moles) y a-t-il dans le cylindre ? 

@® 57. Quelle est la température de 0,52 mol de gaz A une pression de 

1,8 X 10° kPa et 8. un volume de 11,8 L? 

Un ballon météo est gonflé 4 un volume de 28,5 L a une pres- 

sion de 99,7 kPa et a une température de 28,0 °C. Le ballon 

s’éléve dans l’atmosphére a une altitude d’environ 7620 m, ot 

la pression est de 51,3 kPa et la température de —15,0 °C. En 

supposant que le ballon peut librement prendre de l’expan- 

sion, calculez le volume du ballon a cette altitude. 

iM) 58. 

On laisse sublimer (convertir de solide a4 gaz) un morceau 

de glace séche (dioxyde de carbone solide) ayant une masse de 

28,8 g dans un grand ballon. En supposant que tout le dioxyde 

de carbone s’est sublimé dans le ballon, quel sera le volume 

de ce ballon a une température de 22 °C et a une pression de 

98,9 kPa? 

€&) 60. Quel échantillon de gaz aura la pression la plus élevée ? 

Expliquez votre réponse. (Supposez que la température de 

tous les échantillons est la méme.) 
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By 61. Cette image représente un échantillon de gaz a une pression 

de | atm, a un volume de | L et a une température de 25 °C. 

Dessinez une image similaire montrant ce qui arrive si le 

volume est réduit a 0,5 L et la température augmentée a 

250 °C. Qu’arrivera-t-il a la pression ? 

® 02. Les contenants d’aérosol portent des avertissements clairs 

contre l’incinération en raison des hautes pressions qui 

peuvent se former par chauffage. Supposez qu’un récipient 

contienne une quantité résiduelle de gaz a une pression de 

101 kPa et 4 une température de 25 °C. Que deviendra la pres- 

sion si le contenant est chauffé 4 1155 °C? 

2 63. Un échantillon d’azote gazeux placé dans un contenant de 

1,75 L exerce une pression de 1,35 atm a 25 °C. Quelle serait 

la pression si le volume du contenant est maintenu constant et 

la température est portée a 355 °C? 

M| 64, Calculez le volume molaire d’un gaz 48 TPN (0,00 °C et 

101,325 kPa) et utilisez-le pour déterminer le volume (en 

litres) occupé par 15,0 g de néon 4 TPN. 

‘Mj 65. Utilisez le volume molaire d'un gaz a TPN calculé au numéro 
précédent pour calculer la masse volumique (en grammes par 
litre) du dioxyde de carbone gazeux 4 TPN. 

‘M66. Quelle est la masse volumique (en grammes par litre) de l’hy- 
drogéne gazeux a 20,0 °C et A une pression de 1,141 X 104 kPa? 

‘M| 67. Un échantillon de N,O gazeux a une masse volumique 
de 2,85 g/L a 298 K. Quelle est la pression du gaz (en 
kilopascals) ? 
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Une expérience montre qu’un échantillon de gaz de 248 mL a 
une masse de 0,433 g 4 une pression de 99,3 kPa et A une 
temperature de 28 °C. Quelle est la masse molaire du gaz? 

Une expérience montre qu’un échantillon de gaz de 113 mLa 
une masse de 0,171 g a une pression de 96,1 kPa et A une 
température de 32 °C. Quelle est la masse molaire du gaz? 

Une piéce de 10 cents a une €paisseur d’environ 1,2 mm. Si 
vous empilez le nombre d’Avogadro de piéces de 10 cents 
une par-dessus l'autre sur la surface terrestre, jusqu’A quelle 

hauteur la pile s’éléverait-elle (en kilométres) ? (En guise 

de comparaison, le Soleil est situé 4 environ 150 millions de 

kilometres de la Terre et l’étoile la plus proche [Proxima 

Centauri] est 4 environ 4,0 x 10'° km de la Terre.) 

Considérez la pile de piéces de 10 cents du probléme pré- 

cédent. Quelle somme cela représente-t-il (en dollars)? Si 

cet argent était également distribué parmi la population mon- 

diale de 6,8 milliards de personnes, combien chaque personne 

recevrait-elle ? Chaque personne serait-elle millionnaire ? 

Milliardaire ? Billionnaire ? 

La masse dun bleuet (myrtille en Europe) moyen est de 0,75 g 

et la masse d’une automobile est de 2,0 * 10° kg. Trouvez le 

nombre d’automobiles dont la masse totale équivaut 4 celle 

de 1 mol de bleuets. 

Imaginons que les masses atomiques sont basées sur l’attribu- 

tion d’une masse de 12,000 g a 1 mol de carbone, plutét qu’a 

1 mol de !°C. Trouvez la masse atomique de l’oxygéne. 

La longueur d’un cété d’un cube de titane pur est de 2,78 po. 

Combien d’atomes de titane ce cube contient-il? Le titane a 

une masse volumique de 4,50 g/em*. (1 po = 2,54 cm.) 

Un échantillon d’un alliage d’or et de palladium pesant 67,2 g 

contient 2,49 X 1073 atomes. Quelle est la composition (en 

masse) de l’alliage ? 

Combien de molécules d’éthanol (C,H;OH) (alcool dans les 

boissons alcooliques) sont présentes dans 165 mL d’éthanol ? 

La masse volumique de l’éthanol est de 0,789 g/cm?. 

Le volume d’une goutte d’eau est d’environ 0,05 mL. Combien 

de molécules d’eau contient-elle ? La masse volumique de 

l’eau est de 1,0 g/em?. 

Une fuite de fréon dans le systeme d’air conditionné dune 

vieille voiture libére 32 g¢ de CF,Cl, par mois. Quelle masse de 

chlore cette voiture émet-elle dans l’atmosphére chaque année ? 

Une fuite de fréon dans un systéme d’air conditionné d’un 

grand édifice libére 17 kg de CHF CI par mois. Si la fuite 

persiste, combien de kilogrammes de Cl seront émis dans 

l’atmosphére chaque année ? 

Un métal (M) forme un composé de formule MCl3. Si le com- 

posé contient 63,57 % de Cl en masse, quelle est Pidentité du 

métal ? 

Un métal (M) forme un oxyde de formule M0. Si oxyde 

contient 16,99 % de O en masse, quelle est Pidentité du métal ? 

Lestradiol est une hormone sexuelle femelle qui participe a 

la maturation et au maintien des fonctions de l'appareil génital 

féminin. L’analyse élémentaire de l’cestradiol donne la com- 

position en pourcentage massique suivante: C1937 Ye, 

H 8.88%, O 11,75 %. La masse molaire de loestradiol est de 

272,37 g/mol. Trouvez la formule moléculaire de l’cestradiol. 
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347 Exercices 

Un échantillon de gaz a une masse de 38,8 mg. Son volume 

est de 224 mL a une température de 55 °C et a une pression de 

118 kPa. Trouvez la masse molaire du gaz. 

Un échantillon de gaz a une masse de 0,555 g. Son volume est 

de 117 mL a une température de 85 °C et a une pression de 

100 kPa. Trouvez la masse molaire du gaz. 

Le fructose est un sucre commun présent dans les fruits. 

Lanalyse élémentaire du fructose donne la composition en 

pourcentage massique suivante: C 40,00%, H 6,72 %, 

O 53,28 %. La masse molaire du fructose est de 180,16 g/mol. 

Trouvez la formule moléculaire du fructose. 

Lanalyse par combustion d’un échantillon pesant 13,42 g 

d’équiline (qui ne contient que du carbone, de ’hydrogéne et 

de l’oxygeéne) produit 39,61 g de CO, et 9,01 g de H,O. La 

masse molaire de l’€quiline est de 268,34 g/mol. Trouvez 

la formule moléculaire de ce composé présent dans Vurine des 

juments gravides. 

Lestrone, qui ne contient que du carbone, de l’hydrogéne et 

de l’oxygéne, est une hormone sexuelle femelle présente dans 

Purine des femmes enceintes. Lanalyse par combustion d’un 

échantillon pesant 1,893 g d’cestrone produit 5,545 g de CO, 

et 1,388 g de HO. La masse molaire de l’cestrone est de 

270,36 g/mol. Trouvez la formule moléculaire de l’cestrone. 

Le sel d’Epsom connait de multiples usages pharmaceutiques, 

alimentaires et agricoles. On utilise notamment comme 

engrais (nécessaire a la photosynthese des plantes), dans les 

bains thérapeutiques ou comme antidote a la suite de linges- 

tion accidentelle de pesticides. Ce composé ionique hydraté 

a la formule suivante: MgSO, - xH,O. Un échantillon de sel 

d’Epsom dont la masse est de 4,93 g est chauffé pour éliminer 

Yeau d’hydratation. La masse de l’échantillon aprés déshydra- 

tation complete est de 2,41 g. Trouvez le nombre de molécules 

d’eau d’hydratation (x) dans le sel d’Epsom. 

Un hydrate du chlorure de cuivre(II) a la formule suivante : 

CuCl, : xH,O. On élimine l’eau d’un échantillon de ’hydrate 

pesant 3,41 g. L’échantillon qui reste a une masse de 2,69 g. 

Trouvez le nombre de molécules d’eau d’hydratation (x) dans 

Phydrate. 

Un composé de masse molaire de 177 g/mol ne contient que du 

carbone, de l’hydrogéne, du brome et de l’oxygéne. Lanalyse 

révéle que le composé contient huit fois plus de carbone que 

d’hydrogéne en masse. Trouvez la formule moléculaire. 

Les données suivantes ont été obtenues a partir d’expériences 

visant a trouver la formule moléculaire de la benzocaine, un 

anesthésique local, qui ne contient que du carbone, de l’hydro- 

gene, de l’azote et de l’oxygéne. La combustion complete en 

présence de O, d’un échantillon de benzocaine pesant 3,54 g 

a produit 8,49 g de CO, et 2,14 g de HO. Un autre échantillon 

de masse 2,35 g s’est avéré contenir 0,199 g de N. La masse 

molaire de la benzocaine est de 165 g/mol. Trouvez la formule 

moléculaire de la benzocaine. 

Trouvez le nombre total d’atomes dans un échantillon de chlo- 

rhydrate de cocaine, C;z7H>,CINOx, dont la masse est 23,5 mg. 

Le vanadium forme quatre oxydes différents dans lesquels son 

pourcentage en masse est respectivement 76%, 68 %, 61 % et 

56%. Donnez la formule et le nom de chacun de ces oxydes. 
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CHAPITRE8 Stcechiometrie |: les substances 

On suppose que le chlorure @’un métal inconnu a la formule 

MC}. On trouve qu'un échantillon de 2,395 g du composé 

renferme 3,606 X 10°* mol de Cl. Trouvez la masse ato- 

mique de M. 

Un composé posséde la formule Fe,Cr,O, et contient 28,59 % 

doxygéne. Trouvez x et y. . 

Un composé de phosphore qui contient 34,00 % de phos- 

phore en masse a la formule X3P>. Identifiez l’élément X. 

Un mélange de NaCl et de NaBr a une masse de 2,00 g et 

contient 0,75 g de Na. Quelle est la masse de NaBr dans le 

mélange ? 

I] se forme trois composés purs lorsque des échantillons 

pesant 1,00 g de l’élément X se combinent avec, respective- 

ment, 0,472 g, 0,630 g et 0,789 g de l’élément Z. Le premier 

composé a la formule X>Z3. Trouvez les formules empiriques 

des deux autres composés. 

Un mélange de CaCO; et de (NH4),CO; posséde 61,9 % de 

CO; en masse. Trouvez le pourcentage massique de CaCO; 

dans le mélange. 

En raison de preuves de plus en plus évidentes de dommages 

causés a la couche d’ozone, la production de chlorofluorocar- 

bones (CFC) a été bannie en 1996. Toutefois, il y a encore 

dans les automobiles prés de 100 millions de climatiseurs 

d’air qui utilisent encore le CFC-12 (CF>Cl,). Ces climati- 

seurs sont rechargés a partir d’approvisionnements entrepo- 

sés de CFC-12. Si chacune des 100 millions d’automobiles 

contient 1,1 kg de CFC-12 et en perd 25 % dans l’atmospheére 

par année, combien de chlore, en kilogrammes, entre dans 

latmospheére chaque année a cause des climatiseurs d’auto ? 

(Faites vos calculs avec deux chiffres significatifs.) 

On trouve le plomb dans plusieurs minerais de plomb diffé- 

rents présents dans la croaite terrestre. Supposons qu’une 

certaine roche est composée de 38,0 % de PbS (galéne), de 

25,0 % de PbCO; (cérusite) et de 17,4 % de PbSOy, (anglésite). 

Sans effectuer aucun calcul, déterminez quel échantillon 

contient le plus grand nombre de moles. Lequel contient la 

plus grande masse ? 

(a) 55,0 g de Cr. 

(b) 45,0 g de Ti. 

(c) 60,0 g de Zn. 

Sans effectuer aucun calcul, déterminez quel élément dans 

chaque composé aura la composition en pourcentage mas- 

sique la plus élevée. 

(a) CO. 

(b) N,O. 

(c) CoH \20¢. 

(d) NH3. 

Expliquez quel est le probléme dans |’énoncé suivant et 

corrigez-le. «La formule chimique de l’ammoniac (NH;) 

indique que l’'ammoniac contient 3 g d’hydrogéne pour chaque 

gramme d’azote. » 

® 97. 
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Un composé gazeux contenant de I’hydrogéne et du carbone 

est décomposé et on constate qu’il contient 82,66 % de car- 

bone et 17,34 % d’hydrogéne en masse. De plus, la masse de 

158 mL du gaz, mesurée 4 74,1 kPa et a 25 °C, est de 0,275 g. 

Quelle est la formule moléculaire du composé ? 

Un composé gazeux contenant de ’hydrogéne et du carbone 

est décomposé et on trouve qu’il contient 85,63 % de C et 

14,37 % de H en masse. La masse de 258 mL du gaz, mesurée 

a TPN, est de 0,646 g. Quelle est la formule moléculaire 

du composé? 
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Le reste de la roche est composé de matériaux exempts de 

plomb. Quelle quantité de cette roche (en kilogrammes) doit 

étre traitée pour obtenir 5,0 tonnes métriques de plomb? 

(Une tonne métrique équivaut a 1000 kg.) 

Un échantillon pesant 2,52 g d’un composé ne contenant que 

du carbone, de I’hydrogéne, de l’azote, de ’oxygéne et du 

soufre a été brilé en présence d’O, en excés pour donner 

4,23 g de CO, et 1,01 g de H,O. Un autre échantillon du 

méme composé, de masse 4,14 g, a donné 2,11 g de SO3. Une 

réaction pour déterminer le contenu en azote a été effectuée 

sur un troisiéme échantillon de masse 5,66 g et a donné 

2,27 g de HNO; (supposez que tout azote dans HNO; pro- 

vient de ce composé). Calculez la formule empirique du 

composé. 

Un composé de masse molaire 229 g/mol ne contient que du 

carbone, de ’hydrogéne, de liode et du soufre. Lanalyse 

montre qu’un échantillon du composé contient six fois plus 

de carbone que d’hydrogéne, en masse. Calculez la formule 

moléculaire du composé. 

Les éléments X et Y forment un composé qui renferme 40 % 

de X et 60 % d’Y en masse. La masse atomique de X est deux 

fois celle d’Y. Quelle est la formule empirique du composé ? 

Un composé formé des éléments X et Y renferme 3 de X en 

masse. La masse atomique de l’élément X équivaut aux %4 de 

la masse atomique de l’élément Y. Trouvez la formule empi- 

rique du composé. 

Sans effectuer aucun calcul, classez les éléments dans 

H,SO, en ordre décroissant de composition en pourcentage 

massique. 

On combine | mol d’azote et 1 mol de néon dans un récipient 

fermé a TPN. Quelle est la grosseur du contenant ? 

Le volume d’un échantillon d’une quantité donnée de gaz a 

été réduit de 2,0 L a 1,0 L. La température du gaz en kelvins 

est alors doublée. Quelle est la pression finale du gaz par 

rapport a la pression initiale ? 

Quel échantillon de gaz posséde le plus grand volume 4 TPN 

(0 °C et 101,3 kPa)? 

(a) 10,0 g de Kr. 

(b) 10,0 g de Xe. 

(c) 10,0 g de He. 



CHAPITRE 

Stoechiométrie II: 
_les reactions chimiques 

J’éprouve de la sympathie 

pour les personnes qui 

ne comprennent rien a 

la chimie. Il leur manque 

une importante source 

de bonheur. 

Linus Pauling 

(1901-1994) 

ar Si OP + ie ee 

Les modéles moléculaires sur les plateaux de cette balance représentent les réactifs et les produits 

dans la combustion de I’octane, un composant de I’essence. Un des produits, le dioxyde de carbone, 

est le principal gaz a effet de serre en cause dans les changements climatiques. 

9.1 Changements climatiques et 9.4 Réactif limitant, rendement théorique 

combustion des combustibles et pourcentage de rendement 361 

ipesies a0 9.5 Stoechiométrie des réactions qui 
9.2 Ecrire et équilibrer des équations mettent enjeudes gaz 366 

EU [See 9.6 Stoechiométrie de réactions 

9.3 Stcechiométrie des réactions: quelle particuliéres 369 

quantité de dioxyde de carbone? 
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uelles sont les relations entre les quantités de réactifs dans une réaction chimique et 

les quantités de produits qui sont formés ? Comment mieux décrire et comprendre ces 

relations ? La premiére moitié de ce chapitre porte principalement sur la stoechiométrie 

des réactions chimiques, c’est-a-dire sur les relations numériques entre les quantités de 

réactifs et de produits. Nous verrons comment écrire les réactions chimiques sous forme 

d’équations chimiques équilibrées, puis nous examinerons en detail la signification de ces 

équations équilibrées. Dans la seconde partie du chapitre, en prélude a votre cours de chimie 

des solutions, nous nous pencherons sur la description de diverses réactions chimiques. Vous 

avez probablement été temoins d'un grand nombre de ces types de réactions dans la vie de 

tous les jours parce qu’elles sont trés fréquentes. Avez-vous déja mélange du bicarbonate 

de soude avec du vinaigre et observé le bouillonnement produit, ou en avez-vous déja mis dans 

de la sauce tomate pour en atténuer I’acidité ? Ou bien, avez-vous déja remarqué les dépots 

blancs qui se forment sur les accessoires de plomberie? Ces réactions — et de nombreuses 

autres, dont celles qui se produisent au sein du milieu aqueux des cellules vivantes — sont des 

réactions chimiques particuliéres, le sujet de la seconde partie du présent chapitre. 

Ey Changements climatiques et 
combustion des combustibles fossiles 

La température a l’extérieur de mon bureau aujourd’hui est de 9 °C, inférieure a la nor- 

male pour ce temps de l’année. Cependant, la « fraicheur » d’aujourd’hui est bien modeste 

en comparaison du froid qu’il ferait sans la présence des gaz a effet de serre dans V’atmo- 

sphére. Ces gaz agissent comme le vitrage d’une serre. IIs laissent la lumiére solaire traver- 

ser ’'atmosphére et réchauffer la surface terrestre, tout en empéchant une partie de la 

chaleur dégagée par la surface de s’échapper, comme l’illustre la figure 9.1. Léquilibre entre 

lénergie solaire qui entre et celle qui sort détermine la température moyenne de la Terre. 

Effet de serre 

Le rayonnement solaire 

pénetre dans l'atmosphére 
et réchauftfe la surface terrestre. | 

Une partie de la chaleur dégagée par | 
Gaz a effet la surface terrestre est emprisonnée 
de serre | par les gaz a effet de serre. 

A FIGURE 9.1 Effet de serre Les gaz a effet de serre (dont les principaux sont le méthane, le dioxyde 
de carbone et la vapeur d'eau) agissent dans l’atmosphére comme un filtre a sens unique. Ils laissent passer 
énergie solaire qui réchauffe la surface terrestre, mais ils emp@chent la chaleur de retourner dans l'espace. 

Sans les gaz a effet de serre dans l’atmosphére, il s’échapperait une plus grande quan- 
tité d’énergie calorifique et la température moyenne de la Terre serait inférieure d’environ 
33 °C par rapport a ce qu’elle est actuellement. La température a l’extérieur de mon bureau 
aujourd’hui devrait étre inférieure 4 —24 °C et méme les villes les plus ensoleillées 
seraient couvertes de neige. A l’inverse, une augmentation de la concentration des gaz a 
effet de serre entraine un accroissement de la température moyenne de la Terre. 

Au cours des derniéres années, les scientifiques font preuve d’une préoccupation 
croissante a propos de l’augmentation du dioxyde de carbone (CO) atmosphérique, le gaz 
a effet de serre le plus influent sur les changements climatiques. (Le méthane provoque 
un effet de serre plus prononcé, mais il est beaucoup moins abondant que le CO .) En 
effet, une teneur plus élevée de CO, accroit la capacité de l’atmosphére 4 retenir la chaleur 



9.1 Changements climatiques et combustion des combustibles fossiles 

et risque, par conséquent, de causer un réchauffement climatique, c’est-a-dire une 
augmentation de la température moyenne de la Terre. Depuis 1860, les niveaux de CO, 
atmosphérique ont augmenté de 35 % (figure 9.2), et la température moyenne de notre 
planéte s’est élevée de 0,6 °C, comme le montre la figure 9.3. 

Dioxyde de carbone atmosphérique 
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A FIGURE 9.2 Concentrations de dioxyde de carbone dans l'atmosphére L’augmentation des niveaux de 
dioxyde de carbone illustrée dans ce graphique est en grande partie due a la combustion des combustibles fossiles. 
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A FIGURE 9.3 Température de la planete Les températures moyennes dans le monde se sont élevées 
d’environ 0,6 °C depuis 1880. 

La majorité des scientifiques croient aujourd’hui que la principale cause de l’'augmen- 

tation du CO, atmosphérique est la combustion des combustibles fossiles (gaz naturel, 

pétrole et charbon), qui fournissent 90 % de l’énergie dans nos sociétés. D’autres, cepen- 

dant, prétendent que la combustion des combustibles fossiles ne contribue pas de fagon 

déterminante au réchauffement de la planéte et aux changements climatiques et que les 

éruptions volcaniques rejettent dans l’atmosphére bien plus de dioxyde de carbone que la 

combustion des combustibles fossiles. Quel groupe a raison? 

On pourrait juger de la validité de l’argument des tenants du deuxieme groupe si on 

pouvait calculer la quantité de dioxyde de carbone émise par la combustion des combus- 

tibles fossiles et la comparer a celle émise par les éruptions volcaniques. Comme vous le 

verrez dans les sections suivantes de ce chapitre, a ce point de votre étude de la chimie, 

vous avez suffisamment de connaissances pour le faire. 
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On ne peut pas changer les indices 

en équilibrant une equation chimique, 

car sion le faisait, cela reviendrait a 

modifier la nature de la substance. 

Par contre, changer les coefficients 

ne fait que modifier le nombre de 

molécules de la substance. Par 

exemple, 2 HO représentent deux 

molécules d'eau, mais H,0, est le 

peroxyde d’hydrogéne, un composé 

totalement différent. 

iFIerChE Etats des réactifs 
et des produits 
dans les 
équations 
chimiques 

Abréviation Etat 

(g) Gazeux 

(/) Liquide 

(s) Solide 

(aq) Aqueux 
(solution aqueuse) 

EM) Ecrire et équilibrer 
des équations chimiques 

La méthode d’analyse par combustion décrite 4 la section 8.5 fait intervenir une réaction 

chimique, un processus au cours duquel une ou plusieurs substances sont converties en 

une ou plusieurs substances différentes. Des composés se forment et se modifient au 

cours des réactions chimiques. Par exemple, l’eau peut étre produite par la réaction de 

Vhydrogéne avec l’oxygéne. Une réaction de combustion est un type particulier de réac- 

tion chimique dans laquelle une substance se combine avec l’oxygene pour former un ou 

plusieurs composés contenant de l’oxygéne. Les réactions de combustion émettent egale- 

ment de la chaleur, ce qui fournit I’énergie dont dépend notre société. La chaleur produite 

par la combustion de l’essence, par exemple, contribue a l’expansion des produits de com- 

bustion gazeux dans les cylindres d’un moteur automobile, ce qui pousse les pistons et 

met l’auto en mouvement. On utilise la chaleur libérée par la combustion du gaz naturel 

pour cuire les aliments et chauffer les maisons. 

On représente une réaction chimique par une équation chimique. Par exemple, on 

représente la combustion du gaz naturel (il s’agit en réalité d’un mélange, mais le méthane 

est l’un de ses principaux constituants) par l’équation 

CH; ai O> ae CO, ete H,0O 

réactifs produits 

Les substances du cé6té gauche de l’équation sont les réactifs et les substances du cété 

droit sont les produits. On précise souvent I’état de chaque réactif ou produit entre des 

parenthéses accolées a la formule de la fagon suivante: 

CH,(g) + O2(g) —> CO (g) + H2O0(g) 

Le (g) indique que ces substances sont des gaz dans la réaction. Les états courants des 

réactifs et des produits ainsi que leurs symboles utilisés dans les équations chimiques sont 

résumés au tableau 9.1. 

Si vous examinez plus attentivement notre équation de la combustion du gaz naturel, 

vous devriez immédiatement remarquer un probleme: 

CHy4(g) + O,(g)——> CO,(g) + H,O(g) 

2 atomes de O + 1 atome de O = 

3 atomes de O 

2 atomes de O 

Le coté gauche de l’équation contient deux atomes d’oxygéne, alors que le cété droit ena 

trois. Ecrite de cette fagon, la réaction ne respecte pas la loi de la conservation de la masse 
parce qu'un atome d’oxygéne s’est formé a partir de rien. Remarquez également qu’il y a 
quatre atomes d’hydrogéne du cété gauche et seulement deux du cété droit: 

CH4(g) + O2(g) ——~ CO ,(g) + H,O(g) 

| 

2 atomes de H 4 atomes de H 

Deux atomes d’hydrogéne ont disparu, ce qui, encore une fois, ne respecte pas la loi de la 
conservation de la masse. Afin de corriger ces problémes — c’est-d-dire, pour écrire une 
équation qui représente mieux ce qui se passe réellement —, on doit équilibrer l’équation. 
I] faut donc changer les coefficients steechiométriques (les nombres placés devant les 
formules chimiques), et non les indices (les nombres a l’intérieur des formules chimiques), 
pour s’assurer que le nombre de chaque type d’atomes du c6té gauche de l’équation est 
égal au nombre du cété droit. De nouveaux atomes ne se forment pas au cours d’une 
réaction, pas plus qu’ils ne disparaissent: la matiére est toujours conservée. 

Quand on ajoute des coefficients aux réactifs et aux produits pour équilibrer une 
€équation, nous changeons le nombre de molécules dans l’équation, mais pas la nature de 
molecules. Ainsi, pour équilibrer l’équation de la combustion du méthane, on doit placer le 
coefficient 2 devant O, dans les réactifs, et le coefficient 2 devant H,O dans les produits : 
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CH,(g) + 2O,(g) CO,(g) + 2H,0(g) 

Léquation est maintenant équilibrée ; les nombres de chaque type d’atome de chaque cété 

de equation sont égaux. L’équation chimique équilibrée nous apprend que | molécule 

de CHy réagit avec 2 molécules de O, pour former | molécule de CO, et 2 molécules 

de H,O. On peut vérifier si l’équation est équilibrée en faisant la somme du nombre de 

chaque type d’atomes de chaque cété de I’équation: 

CHy(g) + 2 On(g) —> CO,(g) + 2 H,O(g) 

Réactifs Produits 

1 atome de C (1 < CH,) 1 atome de C (1 x CO.) 

4 atomes de H (1 x CH,) 4 atomes de H (2 x H,0) 

4 atomes de 0 (2 X 0.) 4 atomes de 0 (1 x CO, + 2 x H,0) 

Le nombre de chaque type d’atome des deux cétés de l’équation est maintenant égal ; 

léquation est donc équilibrée. 

Ecriture des équations chimiques équilibrées 
On équilibre de nombreuses équations chimiques simplement par tatonnement. 

Cependant, certaines régles peuvent étre utiles. Par exemple, il est plus rapide de procéder 

en équilibrant les atomes dans les substances plus complexes en premier et les atomes 

dans les substances plus simples (comme les éléments purs) en dernier. Les exemples 

suivants qui illustrent la fagon d’équilibrer des Equations chimiques sont présentés sur 

trois colonnes. Les régles générales sont présentées a gauche et sont accompagnées a 

droite de deux exemples montrant comment les appliquer. Cette méthode n’est qu’un 

guide flexible, et non un ensemble rigide d’étapes. 

METHODE POUR... 

Equilibrer les Equilibrer les équations chimiques 

équations chimiques 

Equilibrer les 

équations chimiques Ecrivez l’équation équilibrée de la combustion 

Ecrivez I’équation équilibrée de la du butane gazeux (C4Hj,), un combustible utilisé 

réaction entre l’oxyde de cobalt(III) dans les réchauds portatifs et les grils, dans 

solide et le carbone solide pour laquelle il se combine avec du dioxygéne gazeux 

produire de cobalt solide et pour former du dioxyde de carbone gazeux et 

du dioxyde de carbone gazeux. de leau a l’état gazeux. 

1. Ecrivez une équation non Co,0,(s) + C(s) —> Co(s) + CO,(g) | CyHio(g) + Or(g) —> CO,(g) + H2O(g) 

équilibrée en inscrivant 

les formules chimiques 

de chacun des réactifs et 

produits. Reportez-vous 

aux sections 2.8 et 2.9 pour 

les regles de nomenclature. 

(Si vous obtenez une réaction 

non équilibrée, passez 

a l’étape 2.) 



354 CHAPITRE9 Stcechiométrie II: les réactions chimiques 

2. Equilibrez les atomes présents | Commencez par O: Commencez par C: 

dans les substances plus | Co,9,(s) + C(s) —> CyHo(g) + Ox(g) —> CO,(g) + H,0(g) 
complexes en premier. —_ Co(s) + CO,(g) 4 atomes de C —> | atome de C 

Toujours equilibrer les atomes 3 atomes de O —> 2 atomes de O Pour équilibrer C, mettre un 4 devant CO,(g). 

dans les composes shal Pour équilibrer O, mettre un 2 devant C,H io(g) + O.(g) —> 4 CO,(g) + H2O0(g) 
les atomes dans les elements Co,03(s) et un 3 devant CO>(g). 4 atomes de C —> 4 atomes de C 

aris 2 Co,0.(5) + C(s) => Equilibrez H: 
Cols) + 3 CONE) | CyHio(g) + On(g) —> 4 COx(g) + H;0(8) 

6 atomes de O ——* 6 atomes de O 10 atomes de H —> 2 atomes de H 

Pour équilibrer H, mettre un 5 devant H,O(g). 

C4Hjo(g) + O2(g) —> 4 CO,(g) + 5 H2,0(g) 
10 atomes de H —~> 10 atomes de H 

3. Equilibrez les atomes présents Equilibrez Co: Equilibrez O: 

comme éléments libres de 2 Co,0x(s) + C(s) —> C4Hjo(g) + O(g) — 4 CO,(g) + 5H,O(g) 
chaque cote de l’equation rite Co(s) + 3 CO3(g) 2 atomes de O —> 8 O + 50 = 13 atomes de O 

en dernier. Toujours équilibrer 4 atomes de Co —> I atome de Co Pour équilibrer O, mettre un 13/2 devant O(g): 

mS STOMONSMITES en aluSane a Pour équilibrer Co, mettre un 4 CyHio(g) + 13/2 Og) —> 
leurs coefficients. devant Cots). TCO eo TLOr) 

DCO; OAS) a CS) 13 atomes de O ——> 13 atomes de O 

4 Co(s) + 3 CO(g) 
4 atomes de Co —— 4 atomes de Co 

Equilibrez C: 

y) Co,03(s) = C(s) ae 

4 Co(s) + 3 CO,(g) 
| atome de C —— 3 atomes de C 

Pour équilibrer C, mettre un 3 

devant C(s). 

2 Co,03(s) + 3 C(s) =i 

4 Co(s) + 3 CO3(g) 

4. Silequation équilibrée Cette étape n’est pas nécessaire dans [CyHio(g) + 13/2 O.(g) —> 
contient des coefficients cet exemple. Passez a l’étape 5. 4CO,(g) + 5 H,O(g) | a 
fractionnaires, éliminez-les 

en multipliant toute I’équation 2 C4Hio(g) + 13 On(g) —> 

par le dénominateur de la 8 CO,(g) + 10 H,O(g) 
fraction. 

5. Pour vous assurer que 2 Co;03(s) + 3 C(s) ——> 2CHiole)stal3 O52) 
l'équation est équilibrée, 4 Co(s) + 3 CO3(g) 8 CO(g) + 10 H,O(g) 

6rifi faisant | : ae ciate taie Gauche Droite Gauche Droite 
ioe atames deedewecares 4 atomes de Co 4 atomes de Co 8 atomes de C 8 atomes de C 
de requanea 6 atomes de O 6 atomes de O 20 atomes de H 20 atomes de H 

: , 3 atomes de C 3 atomes de C 26 atomes de O 26 atomes de O 

L’équation est équilibrée. L’équation est équilibrée. 

EXERCICE PRATIQUE 9.1 EXERCICE PRATIQUE 9.2 

Ecrivez l’équation équilibrée de la Ecrivez Equation équilibrée de la combustion de 
réaction entre le dioxyde de silicium léthane gazeux (C,H6), une composante mineure 
solide et le carbone solide qui produit | du gaz naturel, dans laquelle il se combine avec 
le monocarbure de silicium solide loxygene gazeux pour former le dioxyde de 
et le monoxyde de carbone gazeux. carbone gazeux et l’eau a l'état gazeux. 

al 
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@, Lien conceptuel 9.1 Equations chimiques équilibrées 
Quelles quantités doivent toujours étre les mémes des deux cétés d’une équation 

chimique ? 

(a) Le nombre d’atomes de chaque type. 

(b) Le nombre de molécules de chaque type. 

(c) Le nombre de moles de chaque type de molécules. 

(d) La somme des masses de toutes les substances participantes. 

METHODE POUR... 

Equilibrer les équations chimiques 
comportant des composés ioniques 

avec des ions polyatomiques 

Equilibrer les équations chimiques comportant 

des composes ioniques avec des ions polyatomiques 

Ecrivez l’équation équilibrée de la réaction entre le chlorure de 

strontium aqueux et le phosphate de lithium aqueux pour former 

le phosphate de strontium solide et le chlorure de lithium aqueux. 

1. Ecrivez l"equation non équilibrée en inscrivant les formules 

chimiques de chacun des réactifs et des produits. 

Reportez-vous aux sections 2.8 et 2.9 pour les régles de 

nomenclature. (Si vous obtenez une réaction non équilibrée, 

passez a |’étape 2.) 

SrCl,(ag) + Li;PO,(ag) —> Sr3(PO,4).(s) + LiCl(aq) 

2. Equilibrez les ions métalliques (cations) en premier. 

Si un cation polyatomique est présent des deux cdtés 

de l’équation, équilibrez-le comme une unite. 

Commencez par Sr?* : 

SrCl,(ag) + Lis;PO4(aq) —> Sr3(PO,)o(s) + LiCl(aq) 
1 ion Sr2* ——> 3 ions Sr2* 

Pour équilibrer Sr?*, mettre un 3 devant SrCl,(aq). 

3 SrCl,(aqg) + Liz;PO,(aq) —> Sr3(PO,)o(s) + LiCl(aq) 
3 ions Sr** —— 3 ions Sr2* 

Equilibrez Lit : 

3 ions Lit ——> 1 ion Li* 

Pour équilibre Li*, mettre un 3 devant LiCl(aq). 

3 SrCl,(aq) + Li3PO4(aq) —— Sr3(PO4)2(s) + 3 LiCl(aq) 
BRonseie as mOnsieie 

Equilibrez PO,>- : 

3 SrCl,(aq) + Li,PO,(aq) —  Sr3(PO,4)2(s) + 3 LiCl(aqg) 
1 ion PO,? —— 2 ions PO,*— 

3. Equilibrez les ions non métalliques (anions). Si un anion 

polyatomique est présent des deux cdtés de I’equation, 

équilibrez-le comme une unite. 

Pour équilibrer PO,°, mettre un 2 devant Li,;PO,(aq). 

3 SrClo(aq) + 2 LizPO,4(aq) —— Sr3(PO4)2(s) + 3 LiCl(aq) 
2 ions PO, ——> 2 ions PO, 

Equilibrez Cl": 

3 SrCl,(aq) + 2Li;PO4(aq) —> Sr3(PO4)2(s) + 3 LiCl(aq) 
GuonsiGls ——> 3J0ns Gls 

Pour équilibrer Cl”, remplacez le 3 devant LiCl(aq) par un 6. Cela 

corrige également I’équilibre pour Li”, laissé de c6té dans I’étape 

précédente. 

3 SrCl,(aq) + 2Li;PO,(aqg) —— Sr3(PO4)2(s) + 6 LiCl(aq) 

6 ions Cl" ——> 6 ions Cl 
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4. Pour vous assurer que l’équation est équilibrée, vérifiez 3 SrCl (ag) + 2LizPO4(aq) —> Sr3(PO4)o(s) + 6 LiCl(aq) 

en faisant la somme du nombre total de chaque type d'ions 

des deux cdtés de |’equation. 
Gauche Droite 

3 ions Sr°* 3 ions Sr?* 

6 ions Li* 6 ions Li* 

2 ions PO,?- 2 ions PO,” 

6 ions Cl~ 6 ions Cl” 

L’équation est équilibrée. 

EXERCICE PRATIQUE 9.3 

Ecrivez l’équation équilibrée de la réaction entre le nitrate de 

plomb(II) aqueux et le chlorure de potassium aqueux pour former 

le chlorure de plomb(II) solide et le nitrate de potassium aqueux. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

1a 10 et 76. 

EK] Stoechiométrie des réactions: 
quelle quantité de dioxyde de carbone ? 

La quantité de dioxyde de carbone émise par la combustion des combustibles fossiles est 

reliée 4 la quantité de combustibles fossiles brilée, et les équations chimiques équilibrées 

des réactions de combustion donnent les relations exactes entre ces quantités. Dans cet 

exposé, nous utilisons l’octane (une composante de l’essence) comme combustible fossile 

représentatif. Léquation équilibrée de la combustion de l’octane est 

2 CgHig(Z) + 25 O2(g) ——> 16 CO,(g) + 18 H,O(g) 

L’équation chimique équilibrée montre que la combustion de 2 molécules d’octane brilé 

produit 16 molécules de CO). Cette relation numérique entre molécules peut étre étendue 

aux quantités en moles comme suit: 

Les coefficients dans une réaction chimique déterminent les quantités 

relatives en moles de chacune des substances qui prennent part a la réaction. 

Autrement dit, a partir de l’équation, on sait que la combustion de 2 moles d’octane 

produit 16 moles de CO;. La relation numérique entre les quantités chimiques dans 

une é€quation €quilibrée est appelée steechiométrie. La stoechiométrie permet de pré- 

dire les quantités de produits qui se formeront dans une réaction chimique, en se 

basant sur les quantités de réactifs qui subissent la réaction. La stoeechiométrie permet 

également de déterminer la quantité de réactifs nécessaire pour former une quantité 

donnée de produits. Ces calculs sont au cceur de la chimie ; ils permettent aux chimistes 

de planifier et d’exécuter des réactions chimiques pour obtenir des produits dans des 
quantités souhaitées. 

Faire une pizza: relations entre les ingrédients 
Les concepts de la stoechiométrie dans les réactions chimiques sont semblables a ceux 
d'une recette de cuisine. Calculer la quantité de dioxyde de carbone produite par la com- 
bustion d’une quantité donnée de combustible fossile est analogue au calcul du nombre de 
pizzas que l'on peut préparer a partir d’une quantité donnée de fromage. Par exemple, 
imaginons la recette de pizza suivante: 

| croute +  tasse de sauce tomate + 2 tasses de fromage ——> | pizza 
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La recette montre les relations numériques entre les différents ingrédients de la pizza. 
Elle nous dit qu’avec deux tasses de fromage — et si les autres ingrédients sont en quantités 
suffisantes — on peut préparer une pizza. Ecrivons cette relation sous forme d’un rapport 
entre le fromage et la pizza: 

2 tasses de fromage: | pizza 

Et qu’arrive-t-il si on a six tasses de fromage? En supposant que tous les autres ingré- 

dients se trouvent en quantités suffisantes, on peut se servir du rapport ci-dessus comme 

facteur de conversion pour calculer le nombre de pizzas: 

1 pizza 
6 tasses de fromage X = 3 pizzas 

2 tasses de fromage 

Avec six tasses de fromage, il est donc possible de préparer trois pizzas. La recette de pizza 

contient aussi les rapports numériques entre les autres ingrédients, dont les suivants : 

1 crofite: | pizza 

Ya tasse de sauce tomate: | pizza 

Faire des molécules: convertir des moles en moles 

Dans une €quation chimique équilibrée, on a une «recette » pour savoir comment les 

réactifs se combinent pour former les produits. A partir de l’équation équilibrée de la 

combustion de l’octane, par exemple, on peut écrire le rapport stceechiométrique suivant: 

2 mol CgHje(/): 16 mol CO,(g) 

On peut utiliser ce rapport pour déterminer le nombre de moles de CO, que produira la 

combustion d’un nombre donné de moles de CgHjg. Supposons que l’on brile 22,0 mol 

de CgH;g; combien de moles de CO, cette combustion produira-t-elle ? On peut utiliser 

le rapport tiré de l’équation chimique équilibrée de la méme maniére qu’on a utilisé le 

rapport de la recette de pizza. Ce rapport joue le réle de facteur de conversion qui nous 

permet de convertir la quantité de réactif (CgH,g) en moles en quantité de produit (CO) 

en moles: 

16 mol CO, 
Donel eH. «= =a jomolldaco. 

ee nce ; 

La combustion de 22 mol de CgHjg ajoute 176 mol de CO, dans l’atmosphére. 

Faire des molécules: conversions des masses en masses 

Selon le département de I’Energie des Etats-Unis, il s’est bralé dans le monde 3,1 x 10!° 

barils de pétrole en 2010, l’équivalent d’environ 3,5 X 10'° g d’essence. Estimons la 

masse de CO, émis dans l’atmosphére par la combustion de cette quantité d’essence en 

utilisant la combustion de 3,5 X 10!° g d’octane comme équation représentative. Ce 

calcul est similaire 4 celui que nous venons de faire, sauf que l’on donne la masse de 

octane a la place de la guantité d’octane en moles. Par conséquent, on doit d’abord 

convertir la masse (en grammes) en quantité (en moles). Le plan conceptuel général 

pour les calculs dans lequel on vous fournit la masse d’un réactif ou d’un produit dans 

une réaction chimique et on vous demande de trouver la masse d’un réactif ou d’un 

produit différent est: 

>! masses : 
Ye 

=axe> ny (en moles) - 
a ea 

ou A et B sont deux substances différentes intervenant dans la réaction. On utilise la 

masse molaire de A pour convertir la masse de A en quantité de A (en moles). On utilise 

le rapport stcechiométrique approprié tiré de ’équation chimique équilibrée pour conver- 

tir la quantité de A (en moles) en quantité de B (en moles). Et enfin, on utilise la masse 

oo7 
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molaire de B pour convertir la quantité de B (en moles) en masse de B. Pour calculer la 
A : 5 fi . ee , , 

masse de CO; émise par la combustion de 3,5 x 10'° g d’octane, on utilise donc le plan 

conceptuel suivant: 

Plan conceptuel 

massec.Hig ad 

w insolCe ty ae " W6molCO, 44,01 g CO, 
114,26 g CgHyg 2 mol CgHjg 1 mol CO, 

Relations utilisées 

2 mol CgHjg: 16 mol CO, (a partir de ’équation chimique) 

Masse molaire de CgHig = Mc,n,, = 114,26 g/mol 

Masse molaire de CO) = Mco, = 44,01 g/mol 

Solution 
On suit alors le plan conceptuel pour résoudre le probleme, en commengant par les 

grammes de CgHj et en annulant les unités pour arriver aux grammes de CO): 

1 mol CgHjg 2 16 mol CO, , 44,01 g CO, 
<0 eS === 1 at0, CO 

ors 100 oe ~ bea. Loker Oe aia 

Le pourcentage de CO, émis par les La combustion mondiale de pétrole produit 1,1 < 10!° g de CO, (1,1 X 10!* kg) annuelle- 

volcans par rapport a celui de tous ment. En comparaison, les volcans produisent environ 2,0 x 10!' kg de CO, par année’. 
les combustibles fossiles est méme 2.0 xX 10!! ke 
inférieur 42% parce que la combustion Autrement dit, les volcans n’émettent pendant une année que-——————. X 100 % = 1,8 % 
du charbon et du gaz naturel émet VX 10 ke 

également du COp. du CO, produit par la combustion du pétrole. Largument selon lequel les volcans émettent 
plus de dioxyde de carbone que la combustion des combustibles fossiles est donc mani- 

festement incorrect. 

D’autres exemples de calculs stoechiométriques suivent. 

EET) Stcechiométrie des réactions | 
eee 

Dans la photosynthése, les plantes convertissent le dioxyde de carbone et l’eau en glucose (C6H)20¢) 

selon la réaction suivante : 

lumiére solaire 
6 CO,(g) + 6 H,OW) ——— > 6 0,(g) + C6H120¢6(aq) 

Vous déterminez qu'une plante donnée consomme 37,8 g de CO; en une semaine. En présumant qu’il 

y a suffisamment d’eau pour réagir avec tout le CO, quelle masse de glucose (en grammes) la plante 

peut-elle synthétiser a partir du CO, ? 

TRIER Le probleme donne | DONNEE 37,8 g de CO, 

la masse de dioxyde de carbone | |NFORMATION RECHERCHEE masse de C,H,>0, 
et on vous demande de trouver 

la masse de glucose qui peut étre 

produite. 

ETABLIR UNE STRATEGIE Ici, PLAN CONCEPTUEL 
l’équation chimique donnée est 

déja equilibree. On peut donc masseco, J mz ? — | NC6H120¢ _ > MIASSEC HO 
asser directemen é : peemenemein ss \assseinses anne Pp tau calcul i mol CO, 1 mol CeHy20¢ 180,18 g CoH 20, 

Le plan conceptuel suit le 44,01 g@ CO, 6 mol CO; 1 mol CgHy 20g 
schéma général masse, ——> 

na (en moles) —— ng (en moles) 

——> massep. 

* Gerlach, T. M., Present-day CO, emissions from volcanoes, Eos, Transactions, American Geophysical 
Union, vol. 72, n° 23, 4 juin 1991, p. 249 et p. 254 a 255. 
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rag partir de l’équation chimique, RELATIONS UTILISEES 
vous pouvez déduire la relation Mco, = 44,01 g/mol 

entre les moles de dioxyde de Sor Conan CuO 
carbone et les moles de glucose. M Gj 180.18 ae ; 
Utilisez les masses molaires pour wate Rs aaa 
convertir les grammes en moles. 

= 

RESOUDRE Suivez le plan SOLUTION 
Spee Duiel pour résoudre le | mol €O; 1 mol €gHj30, _ 180,18 g CoH1.0, 
probléme. Commencez par 37,8 g€O, Xx = LEO, ICH O. = 25,8 g CoH 1206 
les grammes de CO) et utilisez TONES ‘ ©: ; Saar 
les facteurs de conversion pour 

arriver aux grammes de CgH)20g. a 

VERIFIER Les unités de la réponse sont correctes. La grandeur de la réponse (25,8 g) est inférieure 

a la masse initiale de CO, (37,8 g). C’est une réponse réaliste parce que chaque carbone dans le CO, est 

associé a deux atomes d’oxygéne, alors que, dans CsH,.0¢, chaque carbone n’est associé qu’a un seul 

atome d’oxygeéne et a deux atomes d’hydrogéne, qui sont beaucoup plus légers que l’oxygéne. Par conséquent, 

la masse de glucose produite doit étre inférieure 4 la masse de dioxyde carbone pour cette réaction. 
ih i i i eC i i i i i i ie i ee ie i i ir rica 

EXERCICE PRATIQUE 9.4 

LUhydroxyde de magnésium, l’ingrédient actif dans le lait de magnésie, neutralise l’acidité gastrique, 

principalement le HCl, selon la réaction 

Mg(OH),(aq) + 2 HCl(ag) —> 2 H,O(/) + MgCl (aq) 

Quelle masse de HCl, en grammes, est neutralisée par une dose de lait de magnésie contenant 3,26 g de Mg(OH),? 

Stoechiomeétrie des réactions Il 

Lacide sulfurique (H,SO,) est une composante des pluies acides qui se forment lorsque SO, un polluant, 

réagit avec l’oxygeéne et l’eau selon la réaction simplifiée suivante : 

SO,(g) + O2(g) + H2OU) —> H,SO,(aq) 

La production de l’électricité utilisée dans un foyer nord-américain de taille moyenne produit environ 25 kg 

de SO, par année. En supposant qu'il y a un excés de O, et de H,O, quelle masse de H,SOy,, en kilogrammes, 

peut se former a partir de cette quantité de SO,? 
lec te 

TRIER Le probléme donne la masse | DONNEE 25 kg de SO, 

de dioxyde de soufre et on vous INFORMATION RECHERCHEE kilogrammes de H,SO, 
demande de trouver la masse 

d’acide sulfurique. 

ETABLIR UNE STRATEGIE PLAN CONCEPTUEL 

Il faut d’abord équilibrer la réaction. | SO(g) + Oo(g) + HOW) —> H,SO,(aq) 

Ensuite, le plan conceptuel suit le Semen > peal) Peres ier aes \ ann 

schéma général masse, —— Na —f _Iasseso, p—> CS aa 

(en moles) —— ng (en moles) —— 1000 g 1 mol SO, 2 mol H>SO, 

masseg. Etant donné que la quantité Lkg 64,07 g SO> 2 mol SO; 

originale de SO, est donnée en kilo- ae 

grammes, vous devez d’abord la 

convertir en grammes. Vous pourrez 

déduire la relation entre les moles 

de dioxyde de soufre et les moles 

=>\_masseHiso. ' 

98,09 g HySOq Lkg 
1 mol H,SO4 1000 g 

d’acide sulfurique a partir de RELATIONS UTILISEES 

’équation chimique. Etant donné lkg = 1000¢ 

que la quantité finale est requise Mgo, = 64,07 g/mol 

en kilogrammes, convertissez ? mol de SO,: ? mol de H,SO, 

Mu,s0, = 98,09 g/mol | en kilogrammes 4 la fin. i 
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| RESOUDRE Equilibrez l’équation 
selon les régles vues a la section 9.2, 

SOLUTION 
2 $O,(g) + On(g) + 2 H,OW) — 2 H)SO,(aq) 

1000¢S0; | molSO, _ 2 mol HySO,; 
25 kg SO; X = x - Xx 

>” "1 kgSO, 64,07 g SO; 2 mol SO7 
,. 98:09 gHySO, I ke HySO, 

| mol H5SO, 1000 g H»SO, 

puis suivez le plan conceptuel pour 

résoudre le probleme. Commencez 

par la quantité donnée de SO, en 

kilogrammes et utilisez les facteurs 

de conversion pour arriver aux 

poe aes de H5SOx,. 

x 38 kg H»SO, 

VERIFIER Les unités de la réponse finale sont correctes. La grandeur de la réponse finale (38 kg de 

H,SO,) est supérieure a celle de SO, donnée (25 kg). C'est réaliste parce que dans la réaction, chaque 

molécule de SO, « gagne du poids » en réagissant avec O, et H,0. 

EXERCICE PRATIQUE 9.5 

Lacide nitrique est une autre composante des pluies acides, qui se forme lorsque NOs, lui aussi 

un polluant, réagit avec l’oxygéne et l’eau selon la réaction chimique simplifiée 

NO,(g) + Oo(g) + HOW) —> HNO; (aq) 

La production de l’électricité utilisée dans un foyer nord-américain de taille moyenne produit environ 16 kg 

de NO, par année. En supposant que O, et H,O sont en excés, quelle masse de HNO, en kilogrammes, 

peut se former a partir de cette quantité de NO} polluant ? 

&S Lien conceptuel 9.2 Stoechiometrie | 

Dans certaines conditions, le sodium peut réagir avec l’oxygéne pour former l’oxyde de 

sodium selon la réaction suivante : 

we wo Na(s)+ O2(g) —— Naj,O(s) 

Un ballon renferme la quantité de dioxygéne représentée par le schéma de gauche. 

a Quelle image représente le mieux la quantité de sodium requise pour réagir complé- 

tement avec tout l’oxygeéne dans le ballon? 

<@) Lien conceptuel 9.3 Stoechiométrie Il 

Soit l’€quation chimique générale A + 3B ——> 2C. Utilisez des cercles pour représenter 
les molécules A, des carrés pour les molécules B et des triangles pour les molécules C. Si 
le schéma de gauche représente la quantité de B disponible pour la réaction, dessinez des 
schémas semblables illustrant (a) la quantité de A nécessaire pour réagir complétement 
avec B, et (b) la quantité de C qui se forme si A réagit complétement. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

11 a 18, 50 a 53, 73 et 75. 
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EX] Réactif limitant, rendement théorique 
et pourcentage de rendement 

Revenons a notre analogie de la pizza pour comprendre trois autres concepts importants 
dans la steechiométrie des réactions : le réactif limitant, le rendement théorique et le pour- 
centage de rendement. Rappelez-vous notre recette de pizza a la section 9.3: 

1 crofite + % tasse de sauce tomate + 2 tasses de fromage —— | pizza 

Supposons que nous ayons 4 croiites, 10 tasses de fromage et 1% tasse de sauce tomate. 

Combien de pizzas peut-on préparer ? 

Nous avons assez de crofites pour préparer 

Pe | pizza 
4 crofites X ———— = 4 pizzas 

crotite 

Nous avons assez de fromage pour préparer 

1 pizza 
10 tasses-defromage X J = 5 pizzas 

2 tasses-de fromage 

Nous avons assez de sauce tomate pour préparer 

| pizza 
1 tasse de-saucetomate x 2 = 3 pizzas 

} Y, tasse de sauce-tonrate N 

Réactif limitant Plus petit nombre de pizzas 

Nous avons assez de crotites pour quatre pizzas, assez de fromage pour cing pizzas, mais 

assez de sauce tomate pour seulement trois pizzas. La sauce tomate limite donc le nombre 

de pizzas qu’on peut préparer. Si la recette de pizza était une réaction chimique, la sauce 

tomate serait le réactif limitant, c’est-a-dire le réactif qui limite la quantité de produits 

formés dans une réaction chimique. Notez que le réactif limitant est simplement le réactif 

qui donne /a plus faible quantité de produits. On dit que les réactifs qui ne limitent pas 

la quantité de produits — comme les croiites et le fromage dans cet exemple — sont en 

excés. Si c’était une réaction chimique, le rendement théorique serait de trois pizzas, la 

quantité de produits qui peut étre formée a partir du réactif limitant. 

Poussons encore plus loin notre analogie. Supposons que nous mettions nos pizzas a 

cuire et qu’on en brtle une accidentellement. Ainsi, méme si nous avions théoriquement 

suffisamment d’ingrédients pour trois pizzas, on n’en obtient que deux. Si c’était une 

réaction chimique, notre rendement réel, c’est-a-dire la quantité de produits réellement 

formée, serait de deux pizzas. (Le rendement réel est toujours égal ou inférieur au rende- 

ment théorique parce qu’au moins une petite quantité de produits est habituellement 

perdue dans d’autres réactions ou ne se forme pas au cours d’une réaction.) Enfin, notre 

pourcentage de rendement, le pourcentage du rendement théorique qui a réellement été 

atteint, est calculé de la fagon suivante : 

rendement réel 
% de rendement = ore x 100% 

rendement théorique 

Rendement réel 

2 pizzas 
% de rendement = ——— X 100% = 67% 

3 pizzas 

Rendement théorique “" 

Etant donné qu’une de nos pizzas a brfilé, nous avons obtenu seulement 67 % de notre 

rendement théorique. 
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Résumé: Réactif limitant et rendement 

> Le réactif limitant est le réactif complétement consommé dans une réaction 

chimique et qui limite la quantité de produits. 

> Le réactif en exces est tout réactif présent en quantité supérieure a ce qui est requis 

pour réagir complétement avec le réactif limitant. 

> Le rendement théorique est la quantité de produits formée dans une réaction 

chimique basée sur la quantité de réactif limitant. 

> Le rendement réel est la quantité de produits réellement formée lors d’une réaction 

chimique. 
rendement réel 

> Le pourcentage de rendement est calculé comme étant = x 100 %. 
rendement théorique 

Appliquons maintenant ces concepts 4 une réaction chimique. Nous avons vu, a la 

section 9.2, l’équation équilibrée de la combustion du méthane : 

Si au départ on a cing molécules de CH, et huit molécules de O>, quel est le réactif limi- 

tant? Quel est le rendement théorique des molécules de dioxyde de carbone ? On calcule 

d’abord le nombre de molécules de CO, qui peuvent étre produites a partir de cing molé- 

cules de CHy: 

5CH, x 

@20 
ay 

Puis on calcule le nombre de molécules de CO, qui peuvent étre produites a partir de huit 

molécules de O;: 

Reactif Plus petite quantité 
limitant de produits 

Nous avons suffisamment de CH, pour produire cing molécules de CO, et assez de O5 
pour produire quatre molécules de CO; par conséquent, O; est le réactif limitant et le 
rendement théorique est de quatre molécules de CO). Le CH, est en exces. 

<® Lien conceptuel 9.4 Réactif limitant et rendement théorique 
Lazote et Phydrogéne gazeux réagissent pour former l’ammoniac selon la réaction 
suivante : 

N>(g)+ 3 H>(g) —> 2 NH3(g) 
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Si une fiole contient un mélange de réactifs représenté par l'image a droite, laquelle des 
images suivantes représente le mieux le mélange une fois que le réactif a réagi le plus —_ 
completement possible ? Quel est le réactif limitant? Quel réactif est en excés ? / “9 

H,—+v 9) 

Reéactif limitant, rendement théorique et pourcentage 
de rendement a partir des masses initiales de réactif 
Au laboratoire, on mesure normalement les quantités initiales des réactifs en grammes, 
et non pas en nombre de molécules. Pour trouver le réactif limitant et le rendement théo- 
rique a partir des masses initiales, il faut d’abord convertir les masses en quantités expri- 
mées en moles. Soit, par exemple, la réaction suivante : 

2 Mg(s) + O2(g) —> 2 MgO(s) 

Si on a 42,5 g de Mg et 33,8 g de Op, quel est le réactif limitant et le rendement théorique ? 

Pour résoudre ce probléme, déterminons lequel des réactifs produit la plus petite 
quantité de produits. 

Plan conceptuel 

On trouve le réactif limitant en calculant la quantité de produits qui peut étre formée 

a partir de chacun des réactifs. Puisque les quantités initiales sont données en grammes 

et que les relations stoechiométriques sont exprimées en moles, il faut d’abord faire la 

conversion en moles. Ensuite, on convertit les moles de réactifs en moles de produits. 

Le réactif qui forme la plus petite quantité de produits est le réactif limitant. Le plan 

conceptuel est le suivant: 

| masseyg b- - mMg a 
essen — ‘ = 

1 mol Mg 2 mol MgO 

24,31 g Mg 2 mol Mg 

La plus petite quantité 
détermine le réactif limitant. ( 

40,31 g MgO 

1 mol MgO 

1 mol O, 2 mol MgO 

32,00 g Oz 1 mol O7 

Dans ce plan conceptuel, on compare le nombre de moles de MgO produites par chacun 

des réactifs et on ne convertit que la plus petite quantité en grammes. (On peut également 

convertir les deux quantités en grammes et déterminer le réactif limitant en se basant sur 

la masse du produit.) 

Relations utilisées 

My, = 24,31 g Mg/mol 

Mo, = 32,00 g O,/mol 

2 mol Mg: 2 mol MgO 
1 mol Oj: 2 mol MgO 

Myo = 40,31 g MgO/mol 

363 
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Solution 
En commencant par les masses de chaque réactif, on suit le plan conceptuel pour calculer 

quelle quantité de produits peut étre formée a partir de chacun: 

1 mol Mg 2mol MgO _ 42,5eMe x 1,7483 mol MgO 
£3 24,31 gMg ~ 2molMg F 

pase 40,31 g MgO 
Réactif Plus petite 1,7483 mol[MgO x ——2—2— = 70,5 g MgO 
limitant quantité de produits 1 mol MgO 

molto »} fej 

33,8 ¢ 05 : ee es rolMeo = os 

32,00 g 05 1 mol-O5 

Etant donné que Mg produit la plus petite quantité de produits, c’est le réactif limitant, et 

O, est en excés. Remarquez que le réactif limitant n’est pas nécessairement celui dont la 

masse est la plus petite. Ici, la masse de O) est inférieure a celle de Mg, et pourtant, Mg 

est le réactif limitant parce qu’il produit la plus petite quantité de MgO. Le rendement 

théorique est donc de 70,5 g de MgO, la masse de produit possible basée sur le réactif 

limitant. 

Supposons maintenant que lors d’une synthése effectuée au laboratoire, on obtienne 

un rendement réel de MgO de 55,9 g. Quel est le pourcentage de rendement ? Ce pourcen- 

tage est calculé comme suit: 

rendement réel 55,9 g 
% de rendement = xX 100% = 

rendement théorique 70,5 g 
xX 100% = 79,3 % 

Réactif limitant et rendement théorique | 

La synthése de ’ammoniac, NH3, peut s’effectuer selon la réaction équilibrée suivante : 

2 NO(g) + 5 H(g) —> 2 NH,(g) + 2 H,O(g) 

En partant avec 86,3 g de NO et 25,6 g de H5, trouvez le rendement théorique de l’ammoniac en grammes. 

TRIER On vous donne la__| DONNEES 86,3 g de NO, 25,6 g de H, 

masse de chaque réactif | |NFORMATION RECHERCHEE rendement théorique de NH; 
en grammes et on vous 
demande de trouver 

le rendement théorique 

d’un produit. & 

ETABLIR UNE STRATEGIE | PLAN CONCEPTUEL 

Déterminez quel réactif 

produit la plus petite masseyo b= ee } 

quantité de produits en ssn 

effectuant la conversion 

des grammes de chaque are Liha 

réactif en moles de réactif La plus petite quantité —— + massennn | 
puis en moles de produit. détermine le réactif limitant. ee oi:N 

Utilisez les masses races 
molaires pour convertir 

les grammes en moles 

et utilisez les relations 

steechiométriques 

(déduites de l’équation 

chimique) pour convertir 

les moles de réactif en 

moles de produit. 

1 mol H; 2 mol NH; 

2,02 g H, 5 mol H, 
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Le réactif qui produit Ja | RELATIONS UTILISEES 
plus petite quantité de Myo = 30,01 g NO/mol 
produits est le réactif My, = 2 02 ¢ H,/mol ae : 2 ? 2 limitant. Convertissez le | 5 mol NO: 2 mol NH; (a partir de l’équation chimique) 

nombre de HOS de 5 mol H,: 2 mol NH; (a partir de ’équation chimique) 
produit obtenu a l’aide du = ; 

i eee Myn, = 17,04 g NH;/mol 
réactif limitant en ; 

grammes de produit. 

RESOUDRE Encommen- | SOLUTION 
cant par la masse de L "I 

chaque réactif, calculez \ 
: 1 mel NWO 2 mol NH; até 86,3 x x = 2,8757 mol NH la quantite de produits gNO 30,01gNO ~ 2molNO 3 

qui peut étre formée nt Pp 

en moles. Convertissez Réactif Plus petite 17,03 03 gNH3 _ 
la quantité de produits limitant quantité de produits r 28237 et NTs ii selec NOMI EE 
formée par le réactif 

limitant en grammes: 25,6. gH5 x LIROEED yg OC UNE Maer 93 'iiol NH; 
c’est le rendement 202 G41 meee 

< 

theonique. Etant donné que NO forme la plus petite quantité de produits, c’est le réactif limitant, 

et le rendement théorique est de 49,0 g d’ammoniac. 

VERIFIER Les unités de la réponse (grammes NHz;) sont correctes. La grandeur (49,0 g) semble réaliste étant donné 
que 86,3 g de NO est le réactif limitant. NO contient un atome d’oxygéne par atome d’azote et NH; contient trois 

atomes d’hydrogéne par atome d’azote. Etant donné que trois atomes d’hydrogéne ont une masse inférieure a celle 

dun atome d’oxygene, il est vraisemblable que la masse de NH; obtenue soit inférieure a celle de NO. 

EXERCICE PRATIQUE 9.6 

On peut également synthétiser l’'ammoniac selon la réaction suivante : 

3 H2(g) + No(g) —~> 2 NH;(g) 

Quel est le rendement théorique de l’ammoniac, en kilogrammes, qu’il est possible de synthétiser a partir 

de 5,22 kg de H, et 31,5 kg de Ny? 

Réactif limitant et rendement théorique Il 

Le titane métallique peut étre obtenu a partir de son oxyde selon la réaction non équilibrée suivante : 

TO}(3) CO — Li) 4 CO(g) 

La réaction de 28,6 kg de C avec 88,2 kg de TiO) produit 42,8 kg de Ti. Trouvez le réactif limitant, 

le rendement théorique (en kilogrammes) et le pourcentage de rendement. 

TRIER On vous donne la masse | DONNEES 28,6 kg de C, 88,2 kg de TiO, 42,8 kg de Ti produits 

de chaque réactif et la masse INFORMATIONS RECHERCHEES réactif limitant, rendement théorique, % de rendement 
de produits formés. On vous 

demande de trouver le réactif 

limitant, le rendement théorique 

et le pourcentage de rendement. 

ETABLIR UNE STRATEGIE PLAN CONCEPTUEL 
7 ae 5 7 . — > a —— y 

Equilibrez la réaction puis _ masse, my Masseg fammp| ie | —+{ mn) 

déterminez lequel des réactifs ‘ome - al i J 

antité Bone Amol C_ mol Ti 
produit la plus petite a i en —- 

i a ! os de produits en effectuant PInEEe sas = — 

conversion des grammes de détermine le réactif limitant. _ masse; J 

chaque réactif en moles de ay aes ees oe 47,87 g Ti kg 

: : ' 2 ain de ran =, ol T 1000 g 
réactif, puis en moles de produit. Masseyig,) p——>{ MasseyiG” -——»/ rio. | Ee (mn) mol Ti 

1000 g 1 mol TiO, ~ 2? mol Ti = 

1 kg 79,87 g TiO) ? mol TiO, 
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Utilisez les masses molaires 

pour convertir les grammes 

en moles et utilisez les relations 

steechiometriques (déduites 

de l’eéquation chimique) pour 

convertir les moles de réactif 

en moles de produit. Le réactif 

qui produit /a plus petite quantité 

de produits est le réactif limitant. 

Convertissez le nombre de moles 

de produit obtenu a laide du réactif 

limitant en grammes de produit. 

les reactions chimiques 

RELATIONS UTILISEES 
1000 g = Lkg 

Mc = 12,01 g C/mol 
Mrio, = 79,87 g¢ TiO2/mol 

? mol TiO, : ? mol Ti 

? mol C: ? mol Ti 

My, = 47,87 g Ti/mol 

RESOUDRE Equilibrez la réaction 

selon les regles de la section 9.2. 

En commengant par la masse 

de chaque réactif, calculez la 

quantité de produits qui peut étre 

formée en moles. Convertissez 

la quantité de produits formée 

par le réactif limitant en grammes: 

c’est le rendement théorique. 

Calculez le pourcentage de 

rendement en divisant le rende- 

ment réel (42,8 kg de Ti) par 

le rendement théorique. 

SOLUTION 

TiO,(s) + 2 CG) > Tis) + 2. CO(g) 

1000 ge 

lkgC 

1 moltC 1 mol Ti 
x ———— = 1,1907 x 10° mol Ti 

12,01g€ 2melC = 
x 28,6kg€ x 

Plus petite 
quantité de produits 

Réactif 
limitant 

. 1000 ¢ FiOz : 1 mol FiO, 
88,2 kg FiO> a 

2" kg FiO; ~ 79,87.¢FiO; 
= 1,1043 x 10° mol Ti 

“ay 

47,87¢Ti 1 kg Ti 
x 

1 mot Ti 1000 g-Ti 

Etant donné que TiO, forme la plus petite quantité de produits, c’est le réactif limitant, 

et le rendement théorique est de 52,9 kg de Ti. 

1,1043 x 10° mol Ti x = 52,9 kg Ti 

rendement réel 42,8 g 

> 

xX 100% = | % de rendement = x 100% = 80,9 % 
rendement théorique 

VERIFIER Le rendement théorique 

réaliste comparée a la masse de TiO). Etant donné que la masse molaire de Ti est plus faible que celle de 

posséde les bonnes unités (kilogrammes de Ti) et a une grandeur 

TiO,, la quantité de Ti produite par TiO, doit avoir une masse plus faible. Le pourcentage de rendement 

est réaliste (inférieur a 100%, comme cela doit étre le cas). 

EXERCICE PRATIQUE 9.7 

Léquation (non équilibrée) suivante est utilisée pour obtenir le fer a partir du minerai de fer: 

Fe,O,(s) + CO(g) —— Fe(s) + CO,(g) 

La réaction de 167 g de FeO; avec 85,8 g de CO produit 72,3 g de Fe. Trouvez le réactif limitant, 

le rendement théorique et le pourcentage de rendement. 
——————— 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

19 a 26, 54a 56, 70, 74 et 77 a79. 

EX] Stoechiométrie des réactions 
qui mettent en jeu des gaz 

Dans les réactions mettant en jeu des réactifs et des produits gazeux, nous exprimons 
souvent la quantité d’un gaz par son volume a une température et 4 une pression données. 
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Comme on I’a vu, les relations steechiométriques s’établissent toujours entre des quantités 
en moles. Cependant, on peut utiliser la loi des gaz parfaits pour trouver les quantités en 
moles a partir des volumes, ou pour trouver les volumes A partir des quantités en moles: meee 

Les pressions ici pourraient étre 
nRT également des pressions partielles, 
a c’est-a-dire les pressions dues a 

chaque composant individuel 
d'un mélange gazeux. 

rae: oe PV -="nRT ss Bn oA 
RT iP 

Le plan conceptuel général pour ce type de calcul est le suivant 

' P, V, T @un gaz A : ny (enmoles) + Gd J » BY Faun gaz Y 

Les exemples suivants illustrent ce genre de calcul. 

(aac) Gaz dans les réactions chimiques 

On peut synthétiser le méthanol (CH;OH) au moyen de la réaction 

CO(g) + 2 H(g) —> CH30H(g) 

Quel volume (en litres) de dihydrogéne gazeux, mesuré a une température de 355 K et a une pression 

de 98,4 kPa, faut-il pour synthétiser 35,7 g de méthanol ? 

TRIER On vous donne la masse de méthanol, DONNEES 35,7 g de CH30H, T = 355 K, P = 98,4 kPa 

le produit dune réaction chimique. On vous INFORMATION RECHERCHEE V,,, 
demande de trouver le volume requis d’un des 

réactifs (hydrogéne gazeux) a une température 

et a une pression données. 

ETABLIR UNE STRATEGIE On peut calculer PLAN CONCEPTUEL 
le volume d’hydrogéne gazeux requis a partir ineiaaniia = 

du nombre de moles de méthanol par l’inter- : Meron 

médiaire de la stcechiométrie de la réaction. . ashen —_ 

Premiérement, trouvez le nombre de moles “32,05 g CH;OH 

de méthanol a partir de sa masse en utilisant 

la masse molaire. 

Puis, utilisez la relation stoechiométrique 

a partir de l’équation chimique équilibrée si) 

pour trouver le nombre de moles de dihydrogene 2 mol H; 

nécessaire a la formation de cette quantité | mol CH;OH 

de méthanol. 

Enfin, substituez le nombre de moles de dihydro- 

géne ainsi que la pression et la température 

dans la loi des gaz parfaits pour calculer 

le volume de dihydrogene. RELATIONS UTILISEES 

PV = nRT (loi des gaz parfaits) 

2 mol H,: | mol CH;OH (a partir de l’équation chimique équilibrée) 

Mcu,ou = 32,05 g CH30H/mol 

RESOUDRE Suivez le plan conceptuel pour SOLUTION 

résoudre le probléme. Commencez par l’utili- 1 mol CH;OH 

sation de la masse de méthanol pour obtenir 35,7 ¢-CH30H Xx 32,05 ¢ CH;OH 

de méthanol. le nombre de moles de m = 1,1139 mol CH;OH 

2 mol H> 

1 mol CH;0H Ensuite, convertissez le nombre de moles 1,1139 mol €H;OH x 

de méthanol en moles d’hydrogene. 
= 2,22/8 mol H, 
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Enfin, utilisez la loi des gaz parfaits pour ny, RT 
. . ys = 

calculer le volume d’hydrogeéne. Vi, P 

KPa 

mol~K 

(98,4 kPa) 

(2,2278 mo (8.31 ass K) 

Vee 

= 66,8 L 

VERIFIER Les unités de la réponse sont correctes. La grandeur de la réponse (66,8 L) semble réaliste 

étant donné qu’on vous donne un peu plus que la masse molaire du méthanol, ce qui correspond par 

conséquent A un peu plus de 1 mol de méthanol. D’aprés l’équation, vous pouvez constater qu’il faut 

2 mol d’hydrogéne pour fabriquer 1 mol de méthanol. Par conséquent, la réponse doit étre légerement 

supérieure a 2 mol d’hydrogéne. Dans des conditions normales de température et de pression, un peu plus 

de 2 mol d’hydrogéne occupent un peu plus de 2 X 22,4 L = 44,8 L. A une température supérieure a la 

température normale, le volume devrait étre encore plus grand; donc, la grandeur de la réponse est réaliste. 

EXERCICE PRATIQUE 9.8 

Dans la réaction qui suit, 4,58 L de O, ont été formés 4 P = 99,3 kPa et T = 308 K. Combien de grammes 

de Ag,O se sont décomposés ? 

2 Ag,O(s) —> 4 Ag(s) + O2(g) 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 9.8 

Dans la réaction ci-dessus, quelle masse de Ag»O(s) (en grammes) est nécessaire pour former 388 mL 

d’oxygéne gazeux a P = 97,9 kPa et a 25,0 °C? 

Volume molaire et stoechiometrie 
Dans des conditions de température et de pression normales (0 °C et 101,3 kPa), 1 mol 

d'un gaz parfait occupe un volume de 22,4 L, quelle que soit la nature du gaz. Si une 

réaction se produit a température et a pression normales et que le gaz réel se comporte de 

facon similaire a un gaz parfait (voir la section 7.3), on peut donc utiliser le volume molaire 

des gaz, 1 mol = 22,4 L, comme facteur de conversion dans les calculs stoechiométriques, 

comme l’illustre ’'exemple 9.9. 

Utilisation du volume molaire dans les calculs stoechiométriques 

Combien de grammes d’eau se forment quand 1,24 L de H, gazeux a TPN réagit complétement avec O,? 

2 H,(g) + O.(g) — 2 H,O(g) 

TRIER On vous donne le volume de dihydrogéne gazeux DONNEE 1,24 L de H, 

(un réactif) a TPN et on vous demande de déterminer INFORMATION RECHERCHEE grammes de H,O 

la masse d’eau qui se forme lorsque la réaction est complete. : . 

ETABLIR UNE STRATEGIE Etant donné que la réaction se PLAN CONCEPTUEL 
produit dans des conditions de température et de pression =e — at 

normales, vous pouvez convertir directement le volume I Vers am ny, eal 1,0 Jems 

(en litres) de Phydrogéne gazeux en quantité en moles. = 

eee oo 

massey,o | 

Seen ce ; ; ; ImolH)  2molH}O~———=«*18,02 g HO 
Puis utilisez la relation stoechiométrique a partir de l’équation 22,4L Hy molten Dml oy 

équilibrée pour trouver le nombre de moles d’eau qui se , 

forme. Enfin, utilisez la masse molaire de l’eau pour obtenir RELATIONS UTILISEES 

la masse d’eau. 1 mol == 22,4 L (a TPN) 

2 mol H): 2 mol H,O (d’aprés I’Equation équilibrée) 

My,0 = 18,02 g H,O0/mol 
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RESOUDRE Suivez le plan conceptuel pour résoudre le probleme. | SOLUTION 

| molH, | 2 moHHj0 | 18.02 ¢ H,0 
22,4 LH; ~~ 2 motH) “© | molH50 

= 0,998 ¢ HO 

1,24 LH, Xx 

VERIFIER Les unités de la réponse sont correctes. La grandeur de la réponse (0,998 g) correspond environ 
au 1/18 de la masse molaire de l’eau, I’équivalent d’environ 1/22 de mole d’hydrogéne gazeux donnée, 
comme on s’y attend pour une relation stcechiométrique 1:1 entre le nombre de moles d’hydrogéne et 
le nombre de moles d’eau. 

EXERCICE PRATIQUE 9.9 

Combien de litres d’oxygéne 4 TPN faut-il pour former 10,5 ¢ de H,O? 

2 Ha(g) + On(g) —> 2 H,0(g) 

<@)) Lien conceptuel 9.5 Pression et nombre de moles 

Lazote et ’hydrogéne réagissent pour former l’ammoniac selon |’équation 

N2(g) + 3 H2(g) —~> 2 NH3(g) 

Supposez les représentations du mélange initial des réactifs et du mélange qui en résulte 

apres que la réaction ait réagi pendant un certain temps: 

Si on garde le volume constant, et que rien n’est ajouté au mélange réactionnel, 

qu’arrive-t-il 4 la pression totale aprés un certain temps ? 

(a) La pression augmente. 

(b) La pression diminue. 

(c) La pression ne change pas. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

27 a 36, 57 a 60 et 80. 

EX] Stoechiométrie de réactions particuliéres 
Nous avons vu dans les sections précédentes comment décrire une réaction chimique 

a aide d’une équation et comment déterminer des quantités de réactifs et de produits a 

partir de cette méme équation. Dans la section qui suit, nous étudierons différents types 

de réactions chimiques, principalement en milieu liquide. I] s’agit d’une introduction au 

tome 2 qui traitera plus particuli¢rement de la chimie des solutions. 
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> FIGURE 9.4 Dissolution du chlorure 
de sodium dans l'eau L'attraction 

électrostatique (force ion-dipdle — voir la 

section 6.5) entre les molécules d’eau et 

les ions du chlorure de sodium permettent 

au NaCl de se dissoudre dans |'eau. 

Réactions de dissociation en milieu aqueux 

Soit une solution aqueuse familiére : l'eau salée, qui est un mélange homogene de NaCl 

et de HO. Vous avez peut-étre déja préparé cette solution en ajoutant du sel de table 

solide A de Peau. Lorsque vous mélangez cette substance dans l’eau, elle semble dispa- 

raitre. Vous savez cependant que la substance originale est toujours présente parce que, 

en gotitant l'eau, vous reconnaissez son goiit salé. Comment des solides comme le sel se 

dissolvent-ils dans eau ? 

Soit l’équation suivante d’une réaction en milieu aqueux : 

Pb(NO3)(aq) + 2 KCl(aqg) —— PbCl,(s) + 2 KNO;(aq) 

Cette équation est une équation moléculaire, qui montre les formules neutres completes 

de chaque composé dans une réaction comme s’ils existaient en tant que molécules. 

Cependant, dans les solutions réelles contenant des composés ioniques solubles, les subs- 

tances dissociées se trouvent sous forme d’ions (figure 9.4). Les équations des réactions 

qui se produisent en solution aqueuse peuvent s’écrire de fagon 4 mieux montrer la nature 

dissociée des composés ioniques dissous. Par exemple, on peut écrire de nouveau I’équa- 

tion ci-dessus sous la forme 

Pb** (ag) + 2 NO; (aq) + 2 K*(aq) + 2 Cl (aq) — 

PbCl,(s) + 2 K* (aq) + 2 NO; (aq) 

Dissolution d’un composé ionique dans l’eau 

Les €quations comme celle-ci, qui décrivent individuellement tous les ions présents soit 
comme réactifs soit comme produits dans une réaction chimique, sont des équations 
ioniques completes. 

Remarquez que dans une équation ionique complete, certains ions en solution appa- 
raissent inchangés des deux cétés de I’équation. Ces ions sont appelés ions spectateurs 
parce qu ils ne participent pas a la réaction: 

Pb**(aq) + 2NO3 (aq) + 2K*(aq) + 2CF(aq) ——> 

PbCl)(s) + 2 K*(aq) + 2.NO3 (aq) 

lons spectateurs 

Pour simplifier ’équation, et pour montrer plus clairement ce qui se produit, on peut 
omettre les ions spectateurs : 

Pb** (ag) + 2 Cl” (aq) —> PbCL(s) 
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Les équations comme la précédente, qui ne montrent que les espéces qui changent réelle- 

ment (chimiquement ou physiquement) au cours de la réaction; sont appelées équations 

ioniques nettes. 

Comme autre exemple, examinons la réaction entre HCl(aq) et KOH(aq) : 

HCl(aq) + KOH(aq) —> H,O(1) + KCl(aq) 

Etant donné que HCl, KOH et KCl existent en solution surtout sous forme d’ions indépen- Vous verrez en chimie des solutions 

dants, l’équation ionique complete est que, en réalité, les H* n’existent pas 
s) ts 7 i dans l'eau. Ils sont spontanément 

H' (aq) + Cl (ag) + K" (aq) + OH (aq) —> H,0() + K*(aq) + Cl (aq) captés par des molécules d’eau et 
forment plutét des ions H30~. 

Pour écrire l’équation ionique nette, on enléve les ions spectateurs, ceux qui sont inchangés 

des deux cdétés de l’équation: 

H*(aq) + Cl(aq) + K*(aq) + OH™(aq) ——> H,O() +. K*(aq) +, CF (aq) 

lons spectateurs 

Léquation ionique nette est H*(ag) + OH (ag) —> H,O()). 

Résumé: Equations en solution aqueuse 

> Une équation moléculaire est une équation chimique qui montre les formules neutres 
completes de chaque composé dans une réaction. 

> Une équation ionique complete est une équation chimique qui montre toutes les 

espéces telles qu’elles sont présentes en solution. 

> Une équation ionique nette est une équation qui montre seulement les espéces qui 

changent réellement au cours d’une réaction. 

Ecriture des équations ioniques completes et ioniques nettes 

Soit la réaction de précipitation suivante qui se produit en solution aqueuse : 

3 SrCl,(aqg) + 2 LizPO4(aq) — Sr3(PO,)o(s) + 6 LiCl(aq) 

Ecrivez l’équation ionique complete et I’équation ionique nette de cette réaction. 

SOLUTION 

Ecrivez l’équation ionique compléte en séparant les Equation ionique complete: 

composés ioniques en solution aqueuse en leurs ions 3 Sr?t(aq) + 6 Cl (ag) + 6 Lit(ag) + 2 PO, (aq) —> 

constituants. Etant donné qu’il précipite sous forme = x : 

de solide, Sr;(PO,4)>(s) demeure comme une unité. Sr3(PO4)o(s) + 6 Li"(aqg) + 6 CI (aq) 

[ 
Ld : a ° * s 

Ecrivez l’équation ionique nette en éliminant les ions_| Equation ionique nette : 

spectateurs, qui ne changent pas d’un cote de la 3 SP* (aq) + 2PO,-(aq) Sr4(PO,)a(s) 

reacnonalidutre: sy Sj) 1" im | iris Sam iene 

EXERCICE PRATIQUE 9.10 

Soit la réaction suivante, qui se produit en solution aqueuse : 

2 HI(aq) + Ba(OH),(aq) —> 2H,0(/) + Bal,(aq) 

Ecrivez l’équation ionique complete et l’équation ionique nette de cette réaction. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 9.10 

Ecrivez les équations ionique complete et ionique nette de l’équation de précipitation suivante, 

qui se produit en solution aqueuse : 

2 AgNO;(aq) + MgCl,(aq) —> 2 AgCl(s) + Mg(NO3)(aq) 
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Vous avez certainement remarqué dans les équations précédentes que certains 

composés sont solubles dans leau (aq), tandis que d’autres sont insolubles (s). Determiner 

si un composé donné est soluble ou non dans l'eau est un processus complexe. En chimie 

des solutions, vous verrez plus en détail les aspects énergétiques de la formation des 

solutions. Pour l’instant, nous pouvons suivre un ensemble de régles empiriques découlant 

des observations de nombreux composés ioniques. Ce sont les régles de solubilité que 

résume tableau 9.2. 

IF tries) Regles de solubilité des composés ioniques dans l'eau 

Les composés comportant les ions 
suivants sont généralement solubles. Exceptions 

Lit, Nat, K* et NHy* Aucune 

NO; et CH;COO0~ Aucune 

Pomaereure estun nc alide tanion Cl-, Bret I~ Lorsque ces ions s‘associent avec Ag*, Hg,** 
peel quate ee reuecus ou Pb2*, les composés qui en résultent sont 
diverses formes ioniques, dont meelunic’ 
le cation moléculaire mercureux : ee 

Hg.**: Hg* —Hg*. Se Lorsque SO,” s’associe avec Sr ‘, Ba- Phas 
Ag* ou Ca**, le composé qui en résulte est 
insoluble. 

Les composés comportant les ions 
suivants sont généralement insolubles. Exceptions 

OH et S?- Lorsque ces ions s’associent avec Li*, Na*, K* 
ou NH,*, les composés qui en résultent sont 
solubles. 

Lorsque S* s’associe avec Ca**, Sr?*, 
ou Ba**, le composé qui en résulte est soluble. 

Lorsque OH~ s‘associe avec Ca**, Sr’*, 
ou Ba**, le composé qui en résulte est soluble. 

C0,* et PO,3- Lorsque ces ions s’associent avec Li*, Na*, K* 
ou NH,*, les composés qui en résultent sont 
solubles. 

Par exemple, les régles de solubilité stipulent que les composés comportant lion 

sodium sont solubles. Cela signifie que les composés comme NaBr, NaNO>, Na,SOy,, 

NaOH et Na CO; se dissolvent tous dans l’eau pour former des solutions d’électrolytes 

forts (complétement dissociés en ions dans l’eau). De méme, les régles de solubilité 

stipulent que les composés comportant les ions NO" sont solubles. Cela signifie que les 

composés comme AgNO3, Pb(NO3)., NaNO 3, Ca(NO3), et Sr(NO3)> se dissolvent tous 
dans l’eau pour former des solutions. Notez que lorsque des composés ioniques compor- 
tant des ions polyatomiques moléculaires comme NO; se dissolvent, ces ions restent des 
unités entiéres. 

Les regles de solubilité stipulent également que, 4 quelques exceptions, les composés 
comportant l’ion CO; sont insolubles. Par conséquent, les composés comme CuCQO3, 
CaCO 3, SrCO3 et FeCO; ne se dissolvent pas dans l'eau. Notez que les régles de solubilité 

A AgCl ne se dissocie a peu prés pas 

dans l'eau; il reste sous forme d'une poudre 

blanche qui finit par se déposer au fond : 4 
By becher présentent de nombreuses exceptions. 

} EXEMPLE 9.11 | Prédire si un composé ionique est soluble 

Prédisez si chaque composé est soluble ou insoluble. 

(a) PbCl). (b) CuCl,. (c) Ca(NO3)>. (d) BaSOy,. 

SOLUTION 

(a) Insoluble. Les composés contenant du Cl” sont normalement solubles, mais le Pb2* 
est une exception. 
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(b) Soluble. Les composés contenant du Cl- sont normalement solubles, et le Cu2* 

nest pas une exception. = 

(c) Soluble. Les composés contenant du NO;~ sont toujours solubles. 

(d) Insoluble. Les composés contenant du SO," sont normalement solubles, 

mais le Ba** est une exception. 

EXERCICE PRATIQUE 9.11 

Prédisez si chacun des composés suivants est soluble ou insoluble. 

(a) NiS. (b) Mg3(PO,)>. (c) Li,CO3. (d) NH,Cl. 

Réactions de précipitation 

Avez-vous déja pris un bain dans de l’eau riche en calcaire ? Leau dure contient des ions 

en solution comme Ca?* et Me?*, qui diminuent l’efficacité du savon. En effet, ces ions 

réagissent avec le savon pour former un dépét gris qui peut former des «cernes autour du 

bain» une fois qu’il est vidé. Leau dure est une source de complications, notamment 

quand on lave des vétements. Imaginez l’air que peut avoir une chemise blanche si elle 

s'impregne d’un tel dépét grisatre. C’est pourquoi la plupart des détergents a lessive ren- 

ferment des substances permettant d’éliminer les ions Ca?* et Mg?* de l’eau de lavage. 

La substance la plus couramment utilisée a cette fin est le carbonate de sodium, qui se 

dissout dans l’eau pour former des cations sodium (Na”) et des anions carbonate (COP) : 

Na,CO;(aq) —— 2 Nat (ag) + CO;* (aq) 

Le carbonate de sodium est soluble, mais le carbonate de calcium et le carbonate de 

magnésium ne le sont pas (voir les régles de solubilité au tableau 9.2). Par conséquent, les 

anions carbonate réagissent avec les ions Ca** et Mg?* en solution dans l’eau dure pour 

former des solides qui précipitent hors de la solution (ou se déposent) : 

Mg?" (aq) + CO;? (aq) —> MgCO,(s) 

Ca’* (aq) + CO,-a(aq) > CaCO(5) 

En précipitant, ces ions ne peuvent réagir avec le savon, ce qui élimine le dépot et rend 

les chemises blanches au lieu d’étre grises. 

Les réactions entre CO;°~ et Ca?* et Mg?* sont des exemples de réactions de pré- 
cipitation, réactions au cours desquelles un solide ou un précipité se forme quand on 

mélange deux solutions. Les réactions de précipitation sont fréquentes en chimie. Comme 

autre exemple, prenons celui de liodure de potassium et du nitrate de plomb(II), qui 

donnent tous deux des solutions incolores d’électrolytes forts quand on les dissout dans 

l’eau. Par contre, lorsque les deux solutions sont combinées, il se forme un précipité jaune 

brillant (figure 9.5) On peut décrire cette réaction de précipitation au moyen de l’équation 

chimique suivante : 

2 KI(aqg) + Pb(NO3)2(aq) ——* 2 KNO3(aq) + Pbl,(s) 

II ne se produit pas toujours de réactions de précipitation quand deux solutions aqueuses 

sont mélangées. Par exemple, si on combine des solutions de KI(aq) et de NaCl(aq), rien 

ne se passe: 

KI(ag) + NaCl(aq) —> AUCUNE REACTION 

La clé pour prédire les réactions de précipitation consiste 4 comprendre que seuls les 

composés insolubles forment des précipités. Dans une réaction de précipitation, deux 

solutions contenant des composés solubles se combinent et forment un composé insoluble 

qui précipite. Reprenons l’exemple de la réaction de précipitation décrite précédemment: 

9) KI(aq) + Pb(NO3)2(aq) ae PbI,(s) ap 2) KNO;(aq) 

(soluble) (soluble) (insoluble) (soluble) 

A La réaction des ions dans I’eau dure 

avec le savon produit un dépdt gris visible 

dans le lavabo. 
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> FIGURE 9.5 Précipitation de l'iodure Réaction de précipitation 

de plomb(II) Lorsqu’on melange une 

solution d‘iodure de potassium avec une ———$<$<— 

solution de nitrate de plomb(ll), il se forme 2 KI(aq) + Pb(NOQ3)3 (40) 3 = —— = 2 KNO3(aq) ats PbID(s) 

un precipité jaune d'iodure de plombill). (soluble) (soluble) (soluble) (insoluble) 

Lorsqu’on mélange une solution d'iodure de potassium avec une solution de nitrate 

de plomb(Il), il se forme un précipité jaune d'iodure de plombi(!). 

ao = a Ge” Se Cia @ ve Kt — ss ? 

ww Geog Bel 2 Ki(aq) 
y a ~* 
Were Ry 

cate 

og ey a (soluble) 
act = 

jae 

_ Pb(NO3)2(aq) 
(soluble) 

i 2 KNO3(aq) 
i (soluble) 

+ 

PbI,(s) 
(insoluble) 

KI et Pb(NO3), sont tous les deux solubles, mais le précipité, PbI,, est insoluble. Avant de 

se mélanger KI(aq) et Pb(NQ3).(aq) se dissocient tous les deux dans leurs solutions 

respectives : 

Pb(NO3)2(aq) 

Aussitot que les solutions sont mélangées, tous les quatre ions sont présents : 

KI(aq) et Pb(NOs)(aq) 
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Cependant, il peut se former deux nouveaux composés, dont un ou les deux peuvent étre 
insolubles. Le cation de chaque composé peut s’apparier avec l’anion de l'autre composé 
pour donner des produits potentiellement insolubles (vous étudierez plus en détail en 
chimie des solutions les raisons de ce processus): 

Composés de départ y fart Wn S6 toe Produits possibles 

KNO; 

Pb Pbl, 

Si les produits possibles sont tous les deux solubles, alors il ne se produit aucune réaction. 

Par contre, si un ou deux des produits possibles sont insolubles, une réaction de précipi- 

tation a lieu. Dans le présent cas, KNO; est soluble, mais PbI, est insoluble. Par consé- 
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quent, PblI, précipite : 

PbI,(s) et KNO3(aq) 

Pour prédire si une réaction de précipitation peut se produire quand on mélange deux 

solutions et pour écrire une équation de la réaction, utilisez la méthode qui suit. La 

colonne de gauche décrit les étapes de la démarche et les colonnes du centre et de droite 

présentent deux exemples. 

METHODE POUR... 

Ecrire les equations des 
réactions de précipitation 

Ecrire les équations des 
réactions de précipitation 

Ecrivez l’équation de la réaction 

de précipitation qui a lieu (si elle 

se produit) quand on mélange des 

solutions de carbonate de potassium 

et de chlorure de nickel(II). 

Ecrire les équations des 
réactions de précipitation 

Ecrivez l’équation de la réaction 

de précipitation qui a lieu (si elle 

se produit) quand on mélange des 

solutions de nitrate de sodium et 

de sulfate de lithium. 

1. Ecrivez les formules des deux composés 

qui sont mélangés comme les réactifs 

dans une équation chimique. 

K,CO;(aq) + NiCl,(aq) —> NaNO;(aq) + Li,SO,(ag) —> 

2. Sous |’équation, écrivez les formules des 

produits qui pourraient se former a partir 

des réactifs. Obtenez-les en combinant 

le cation de chacun des réactifs avec 

‘anion de l'autre. Assurez-vous d’écrire 

les bonnes formules pour ces composes 

ioniques, comme le décrit la section 2.8. 

K,CO3(aq) at NiClL,(aq) ed 

Produits possibles 

KCl NiCO3 

3. Consultez les régles de solubilite 

pour déterminer si un ou des produits 

possibles sont insolubles. 

BL 

Le 
NaNO3(aq) + Li,SO4(aq) —> 

Produits possibles 

LiNO3 Na ,SO4 

KCI est soluble. (Les composés conte- 

nant Cl” sont généralement solubles 

et K” nest pas une exception.) 

NiCO; est insoluble. (Les composés 

contenant CO;”~ sont généralement inso- 

lubles et Ni** n’est pas une exception.) 

LiNO; est soluble. (Les composés 

contenant NO;_ sont solubles et Li* 
n’est pas une exception.) 

Na»SO, est soluble. (Les composés 

contenant SO, 7 sont généralement 
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4. Si tous les produits possibles sont Etant donné qu'il y a un composé Etant donné que le présent exemple 

solubles, il n'y aura pas de précipité. insoluble dans le présent exemple, n’a pas de produit insoluble, il n’y a pas 

Ecrivez AUCUNE REACTION aprés nous passons 2 |’étape suivante. de réaction. 

la fleche. NaNO,(aq) + Li2zSO4(ag) —> 

AUCUNE REACTION 

5. Siun ou des produits possibles sont K,CO (aq) + NiCl,(aq) — 

insolubles, écrivez leurs formules comme NiCO;3(s) + KCl(aq) 

produits de la réaction en utilisant (s) 

pour indiquer solide. Ecrivez tous les 

produits solubles avec (aq) pour indiquer 

qu’ils sont en solution aqueuse. 

6. Equilibrez l'équation. Souvenez-vous K,CO;(aqg) + NiCl,(aq) —~> 

modifier seulement les coefficients, NiCO,3(s) + 2 KCl(aq) 

pas les indices. 

EXERCICE PRATIQUE 9.12 EXERCICE PRATIQUE 9.13 

Ecrivez I’équation de la réaction de 

précipitation qui a lieu (si elle se pro- 

duit) quand on mélange des solutions 

d’hydroxyde de sodium et de bromure 

de cuivre(II). 

Ecrivez l’équation de la réaction de 

précipitation qui a lieu (si elle se pro- 

duit) quand on mélange des solutions 

de chlorure d’ammonium et de nitrate 

de fer(III). 

<@) Lien conceptuel 9.6 Reactions de précipitation 

Soit les composés ioniques de formules génériques AX et BY et les régles de solubilité 

suivantes : 

AX soluble; BY soluble; AY soluble; BX insoluble 

Supposons qu’on symbolise les ions A* par des cercles, les ions B*, par des carrés, les 

ions X_, par des triangles et les ions Y, par des losanges. On peut représenter les solu- 

tions des deux composés (AX et BY) de la facon suivante: 

(ac Rerneeien) (Oo = a a) 
@ A |, a ae 

A & 
AA & . 

7 ° x ae = 

Cie Se 2) 
AX(aq) BY (aq) 

Bt 

Faites un dessin a l’échelle moléculaire illustrant le résultat du mélange des deux 
solutions ci-dessus et écrivez l’équation représentant cette réaction. 

Reactions acide-base 
Une autre classe importante de réactions qui se produisent en solution aqueuse est celle 
des réactions acide-base. Dans une réaction acide-base (aussi appelée réaction de neu- 
tralisation), un acide réagit avec une base et les deux se neutralisent mutuellement, pro- 
duisant de l’eau (ou dans certains cas un électrolyte faible, c’est-a-dire une substance 
pouvant se séparer en ions, tout en étant peu soluble dans l’eau). 
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Notre estomac sécréte de l’acide chlorhydrique, qui joue un réle dans la digestion des 
aliments. Certains aliments ou le stress, toutefois, peuvent faire augmenter considéra- 
blement l’acidité gastrique, ce qui cause des reflux acides ou des brilures d’estomac. 
Les antiacides sont des médicaments en vente libre qui fonctionnent en réagissant avec 
Vacidité gastrique et en la neutralisant. Les antiacides emploient différentes bases — des 
substances qui produisent des ions hydroxyde (OH) dans l’eau — comme agents de neu- 

tralisation. Par exemple, le lait de magnésie contient du Mg(OH), et le Gaviscon (liquide) 

contient de l’Al(OH);. Toutefois, les antiacides exercent tous le méme effet de soulage- 

ment des brulures d’estomac en neutralisant l’acidité gastrique par l’intermédiaire de 
réactions acide-base. 

On peut définir les acides et des bases comme étant des donneurs de H* et de OH, 

respectivement, selon les définitions d’Arrhenius données par le chimiste suédois Svante 

Arrhenius (1859-1927). En chimie des solutions, vous apprendrez des définitions plus 

générales du comportement acide-base, mais celles-ci sont suffisantes pour décrire ici les 

réactions de neutralisation: 

Acide Substance qui produit des ions H* en solution aqueuse 

Base Substance qui produit des ions OH en solution aqueuse 

Le tableau 9.3 présente des bases et des acides courants. Les acides et les bases font 

partie de nombreuses substances de tous les jours. | iFicriic ee Quelques acides et bases communs 

Nom de I’acide Formule Nom de la base Formule 

Acide chlorhydrique — HCI Hydroxyde de sodium NaOH 

Acide bromhydrique HBr Hydroxyde de lithium LiOH 

Acide iodhydrique HI Hydroxyde de potassium KOH 

Acide nitrique HNO; Hydroxyde de calcium Ca(OH), 

Acide sulfurique H»SO, Hydroxyde de baryum Ba(OH), 

Acide perchlorique HCIO, Ammoniac* NH; (base faible) 

Acide acétique CH3COOH (acide faible) 

Acide fluorhydrique HF (acide faible) 

* 'ammoniac ne contient pas de OH_, mais il en produit dans une réaction avec l’eau: 

NH,(aq) + H0(/) == NH,*(aq) + OH (aq) 

Quand on mélange un acide et une base, le H*(aq) de l’acide se combine avec 

OH (aq) de la base pour former H,O(/) (figure 9.6). Par exemple, considérons la réaction 

entre l’acide chlorhydrique et l’hydroxyde de sodium: 

HCl(aq) + NaOH(aq) > H,O(/) + NaCl(aq) 

Acide Base Eau Sel 

Les réactions acide-base donnent généralement de l’eau et un composé ionique 

~ appelé sel — qui reste généralement dissous dans la solution. Léquation ionique nette 

de nombreuses réactions acide-base est 

H* (aq) + OH (aq) —> H,0(/) 

La réaction entre l’acide sulfurique et ’hydroxyde de potassium est un autre exemple de 

réaction acide-base : 

H5SO,(aq) + 2 KOH(aq) —> 2 H,0() + K,SO,(aq) 

acide base eau sel 

La théorie plus générale de Bronsted- 

Lowry définit les acides comme des 

substances qui cédent des ions H* 
et les bases comme des substances 

qui captent des ions H™. 

Les acides sont présents dans 

les citrons, les limettes, les boissons 

gazeuses et le vinaigre. La vitamine C et 

|ibuproféne sont également des acides. 

i 

<d 

7S 

A De nombreux produits domestiques 

contiennent des bases 

Le mot se/s‘applique a tout composé 

ionique et son sens est beaucoup plus 

général que l'usage commun qui désigne 

uniquement le sel de table (NaCl). 
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> FIGURE 9.6 Réaction acide-base 
La réaction entre l’acide chlorhydrique et 

'hydroxyde de sodium forme de l'eau 

et un sel, le chlorure de sodium, qui reste 

dissous dans la solution. 

Rappel: Vous verrez en chimie des 

solutions que les ions H* libérés par 
‘acide se combinent spontanément 

avec des molécules d’eau et forment 
en réalité des ions H30* en solution. 

Réaction acide-base 

HCI(aq) + NaOH(aq) ———> H,O(1) + NaCl(aq) 

La réaction entre l’acide chlorhydrique et I’hydroxyde de sodium forme de l'eau 

et un sel, le chlorure de sodium, qui reste dissous dans la solution. 

~ @ » ~NaOH(aq) 

a 

¢ 
4 

Encore une fois, remarquez le schéma de la réaction entre un acide et une base qui 

forment de l’eau et un sel: 

Acide + Base —— Eau + Sel (réactions acide-base) 

Quand vous formulez les équations des réactions acide-base, écrivez le sel en utilisant la 

méthode pour écrire les formules des composés ioniques de la section 2.8. 

} EXEMPLE 9.14 | Ecrire les equations des reactions acide-base 

Ecrivez l’équation moléculaire et l’équation ionique nette de la réaction 

entre HI aqueux et Ba(OH), aqueux. 

SOLUTION 

Vous devez d’abord déterminer i HI(aq) + Ba(OH).(ag) —~> H,O(/) + Bal,(aq) 

si ces substances sont un acide acide base 

ou une base. Commencez par 

écrire ’équation non équilibrée 

dans laquelle l’acide et la base 

se combinent pour former 

de l’eau et un sel. 

eau sel 
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Equilibrez ensuite Péquation : 2 HI(ag) + Ba(OH),(aq) > 2 H,O0(/) + Bal,(aq) 
c'est ’€quation moléculaire. 

Ecrivez l’équation ionique 

nette en enlevant les ions 

spectateurs. 

2 H*(aq) + (aq) + Ba?*(aq) + 2 OH (aq) —> 
2 H,O(/) + Ba?‘ (aq) + 21 (aq) 

2 H‘(aq) + 2 OH (aq) — 2 H,0() 

ou simplement H* (ag) + OH (aq) —> H,0() 

EXERCICE PRATIQUE 9.14 

Ecrivez l’équation moléculaire et l’équation ionique nette de la réaction 
qui se produit entre H,SO, aqueux et LiOH aqueux. 

Reactions de dégagement gazeux 

Les réactions en milieu aqueux qui forment un gaz quand on mélange deux solutions sont 

des réactions de dégagement gazeux. Comme le gaz est libéré en milieu liquide, il se 

forme de l’effervescence. Dans ce cas, comme dans celui des réactions de précipitation, les 

réactions se produisent lorsque l’anion d’un réactif se combine au cation de l’autre. De plus, 

de nombreuses réactions de dégagement gazeux sont aussi des réactions acide-base. 

Certaines réactions de dégagement gazeux forment directement un gaz lorsque le 

cation d’un réactif se combine avec I’anion de I’autre. Par exemple, lorsque l’acide sulfu- 

rique réagit avec le sulfure de lithium, il se forme du sulfure de dihydrogéne gazeux : 

H,SO,(aq) + Li,S(ag) —> H,S(g) + Li,SO,(aq) 
gaz 

D’autres réactions de dégagement gazeux forment souvent un produit intermédiaire 

qui se décompose alors en un gaz (il se brise en ses éléments constituants). Par exemple, 

lorsqu’on mélange de l’acide chlorhydrique aqueux avec du bicarbonate de sodium 

aqueux, la réaction suivante se produit (figure 9.7) : 

HCl(aqg) + NaHCO;3(aqg) —— H,CO;(aq) + NaCl(aqg) —> 

H,O(/) + CO(g) + NaCl(aq) 

gaz 

Le produit intermédiaire, H,CO3, est instable et se décompose en H,O et en CO; gazeux. 

D’autres réactions de dégagement gazeux importantes forment des produits intermé- 

diaires sous forme de H,SO; ou de NH,OH: 

HCl(aq) + NaHSO;3(aq) —— H,SO,;(aqg) + NaCl(aq) —> 

H,O(/) + SO3(g) + NaCl(aq) 

NH,Cl(aq) + NaOH(ag) —— NH,OH(aq) + NaCl(aq) —> 

Le tableau 9.4 énumére les principaux types de composés responsables de la for- 

mation de gaz dans des réactions en solution aqueuse, ainsi que les gaz qui se forment ou 

se dégagent. 

IFINETIC Types de composés qui subissent des réactions de dégagement gazeux 

A Dans une réaction de dégagement 

gazeux, le gaz libéré produit en général de 

effervescence, comme lors de la réaction 

de l’acide chlorhydrique avec le calcaire 

(CaCO) qui donne du CO,. 

De nombreuses réactions de 

dégagement gazeux comme celle 

ci-contre sont également des réactions 

acide-base. 

Le produit intermédiaire, NH,OH, fournit 

une fagon commode de concevoir 

cette réaction, mais limportance de 

sa formation est discutable. 

Type de réactif Produit intermédiaire Gaz dégageé Exemple 

Sulfures Aucun H,S 

Carbonates et bicarbonates H,CO3 CO, 

Sulfites et bisulfites H,SO3 SO, 

Ammonium NH,0H NH3 

2 HCl(aqg) + K,S(aq) —— H,S(g) + 2 KCl(aq) 

2 HCl(aq) + K,CO3(aq) ——> H,0(/ , CO(g) + 2 KCI(aq) 

2 HCl(aq) + KySO3(aq) — H,0(/) , SO,(g) + 2 KCl(aq) 

NH,Cl(aq) + KOH(ag) —— H,0() + NH(g) + KCI(aq) 
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Réaction de dégagement gazeux 

NaHCO;(aq) + HCl(aq) —— = H,O(/) + NaCl(aq) + CO2(g) | 

| 
' . . 

| Lorsqu’on mélange du bicarbonate de sodium aqueux avec de l'acide chlorhydrique aqueux, 

L il se produit une effervescence de CO2 gazeux. 

NaHCO3(aq) 

Se
 we 

HCl(aq) 

H,O0(/) 

+ 

NaCl(aq) 

CO2(g) 

A FIGURE 9.7 Réaction de dégagement gazeux Lorsqu’on mélange de |‘acide chlorhydrique aqueux et 

du bicarbonate de sodium aqueux, il se produit une effervescence de CO, gazeux dans le mélange réactionnel. 

Ecrire les équations des réactions de dégagement gazeux 

Ecrivez i’€quation moléculaire de la réaction de dégagement gazeux qui se produit lorsqu’on mélange 

de l’acide nitrique aqueux et du carbonate de sodium aqueux. 

SOLUTION 

Commencez par écrire l’équation non équilibrée 

dans laquelle le cation de chaque réactif HNO;(aq) + Na,CO3(aq) ——> 

se combine avec l’anion de l'autre. : + ae 
H,CO3(aq) + NaNO3;(aq) 

se décompose en H,O(/) et CO(g) et écrire 

ces produits dans l’équation. 

Vous devez reconnaitre que H;CO;(aq) | HNO;(aq) + NayCO3(aq) —> H,O(/) + CO3(g) + NaNO;(aq) | 

L 4 

Enfin, équilibrez l’équation. 2 HNO,(aqg) + NaxCO3(aq) ——> H,O(/) + CO,(g) + 2 NaNO;(aq) 1 
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EXERCICE PRATIQUE 9.15 

Ecrivez l’équation moléculaire de la réaction de dégagement gazeux qui se produit lorsqu’on mélange 
de l'acide bromhydrique aqueux et du sulfite de potassium aqueux. 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 9.15 

Ecrivez l’équation ionique nette de la réaction qui se produit lorsqu’on mélange de l’acide iodhydrique 

et du sulfure de calcium. 

Reactions d’oxydoréduction 
Les réactions d’oxydoréduction sont des réactions au cours desquelles des électrons sont 
transférés d’un réactif a un autre. La rouille du fer, la décoloration des cheveux et la pro- 

duction d’électricité dans les piles font intervenir des réactions d’oxydoréduction. De 

nombreuses réactions d’oxydoréduction reposent sur la réaction d’une substance avec 

Poxygéne (figure 9.8) : 

4 Fe(s) + 3 On(g) —— 2 Fe,0;(s) (rouille du fer) Les réactions d’oxydoréduction 

2 CgHyg(l) + 25 O2(g) ——> 16 CO,(g) + 18 H,O(g) (Combustion de l’octane) ‘on eat eee detail en chimie 

2 H2(g) + O2(g) —> 2 H,O0(g) (combustion de ’hydrogéne) 

Réaction d’oxydoréduction 

2 H2(g) si O>(g) > 2 H,0(g) 

U’hydrogéne et l’oxygéne dans le ballon réagissent pour former de l'eau a |’état gazeux. 

A FIGURE 9.8 Réaction d’oxydoréduction En présence d'une flamme, I’hydrogéne dans le ballon réagit de 

facon explosive avec l’oxygéne pour former de l'eau a l'état gazeux. 

Cependant, les réactions d’oxydoréduction peuvent aussi se dérouler en l’absence 

d’oxygéne. Considérons, par exemple, la réaction illustrée a la figure 9.9, entre le sodium 

et le chlore, et dans laquelle il se forme le chlorure de sodium (NaCl): 

2 Na(s) + Clo(g) —~ 2 NaCl(s) 

Cette réaction est semblable a la réaction qui se produit entre le sodium et l’oxygéne pour 

former l’oxyde de sodium: 
. . 

La réaction entre le sodium 

4 Na(s) + O2(g) —> 2 Na,0(s) et l‘oxygéne forme également 

d'autres oxydes. 

Dans les deux cas, le métal (qui a tendance a perdre des électrons) réagit avec un non- 

métal (qui a tendance a gagner des électrons). Dans les deux cas, les atomes du métal 
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Réaction d’oxydoréduction sans oxygene 

2 Na(s) + Cla(g) ———— > 2 NaCl(s) 

Les électrons sont transférés du sodium au chlore, pour former le chlorure 

de sodium. Le sodium est oxydé et le chlore est réduit. 

2 Na(s) 

Transfert 

délectrons 
———§@ 

— Ch(g) NaCl(s) 

A FIGURE 9.9 Oxydoréduction en l'absence d’oxygene lorsque le sodium réagit avec le chlore, 

les électrons sont transférés du sodium au chlore, ce qui entraine la formation du chlorure de sodium. 

Dans cette réaction d’oxydoréduction, le sodium est oxydé et le chlore, réduit. 

perdent des électrons au profit des atomes du non-métal. Une définition fondamentale de 

loxydation est une perte d’électrons et une définition fondamentale de la réduction est 

un gain d’électrons. 

Toutefois, le transfert d’électrons n’est pas nécessairement un transfert complet 

(comme cela se produit dans ja formation d’un composé ionique) pour que |’on puisse 

qualifier la réaction d’oxydoréduction. Par exemple, considérons la réaction entre l’hydro- 

géne gazeux et le chlore gazeux: 

H,(g) + Cl,(g) —~> 2 HCK(g) 

Méme si le chlorure d’hydrogene est un composé moléculaire avec une liaison covalente, 

et méme si l’hydrogéne n’a pas transféré complétement son électron au chlore au cours de 

la réaction, vous pouvez constater a partir des diagrammes de densité électronique 
(figure 9.10) que ’hydrogéne a perdu une partie de sa densité électronique, car il a transféré 
partiellement son électron au chlore. Par conséquent, dans la réaction ci-dessus, l’hydro- 
gene est oxyde et le chlore est réduit et la réaction est une réaction d’oxydoréduction. 

Etats d‘oxydation 
I] est relativement facile de reconnaitre une réaction d’oxydoréduction entre un métal et un 

A FIGURE 9.10 Oxydoréduction avec non-meétal parce que le métal devient un cation et le non-métal devient un anion (le trans- 
transfert partiel d’électrons Lorsque fert d’électrons est évident). Cependant, comment reconnaitre les réactions d’oxydoréduc- 
I'hydrogene se lie au chlore, les électrons tion qui se produisent entre des non-métaux ? Les chimistes ont concu un procédé pour 
sont partagés inégalement, ce qui suivre les électrons avant et aprés une réaction chimique. Dans ce procédé — qui consiste 
provoque une augmentation de la densité 
P cee a comptabiliser les électrons — i sles é ; Ra S40 : électronique (réduction) du chlore et une pt ctrons ,on attribue tous les electrons Darlaac al atome qui exerce 
diminution de la densité électronique la plus forte attraction. Puis on assigne un nombre, appelé état d’oxydation ou nombre 
(oxydation) de I’hydrogéne. @oxydation, a chaque atome a partir de la répartition que l’on a faite des électrons. En 
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? ’ : 3 2 > d’autres mots, le nombre d’oxydation d’un atome dans un composé correspond a la 
«charge» qu’il aurait si tous les électrons partagés étaient attribués a l’atome exergant 
la plus grande attraction sur ces électrons. 

Prenons l’exemple de HCl. Etant donné que le chlore attire les électrons plus forte- 
ment que l’hydrogéne, on attribue les deux électrons partagés dans la liaison au chlore ; 

ainsi, H (qui a perdu un électron dans cette opération) a un état d’oxydation de +1 et Cl 

(qui a gagné un électron dans cette opération) a un état d’oxydation de —1. Pour attri- 

buer les états d’oxydation aux atomes dans les éléments et les composés, utilisez les 

regles suivantes. 

Regles d’attribution des états d’oxydation Exemples 

(Les regles sont énoncées par ordre décroissant de priorité. Si deux régles se contredisent, 

suivez celle qui est la plus haute dans la liste.) 

Ne confondez pas état d’oxydation 

et charge ionique. Contrairement a la 
charge ionique — qui est une propriété 

réelle d'un ion —I’état d’oxydation d’un 

atome n‘est que purement théorique 
1. L’état d’oxydation d'un atome dans un Cu _ Ch (mais utile). 

élément pur est de 0. Etat d’ox. 0 Etat d’ox. 0 

2. Létat d’oxydation d'un ion monoatomique Cae Cl” 
est égal a sa charge. Etat d’ox. +2 Etat d’ox. —1 

3. La somme des états d’oxydation pour tous 
les atomes: 

e dans une molécule neutre ou une unité H»0 
formulaire est de 0. 2(état d’ox. de H) + 1(état d’ox. de 0) = 0 

e dans un ion est égale ala charge NO” 
de l’ion. 1(état d’ox. de N) + 3(état d’ox. de 0) = —1 

4. Dans leurs composés, les métaux ont des 
états d’oxydation positifs. 

e Les métaux du groupe | A ont toujours _ Natl 
un état d’oxydation de +1. Etat d’ox. +1 

e Les métaux du groupe II A ont toujours _ CaF, 
un état d’oxydation de +2. Etat d’ox. +2 

5. Dans leurs composés, on attribue aux non-métaux des états d’oxydation selon le tableau 
4 droite. Les entrées dans le haut du tableau ont préséance sur celles du bas. 

Etats d‘oxydation des non-métaux 

Etat 
Non-métal d’oxydation Exemple 

s ? : Ci Fluor =| MgF, 
En attribuant les états d’oxydation, rappelez-vous ces points : Eiadceset 

¢ Létat d’oxydation d’un élément donné dépend généralement de la nature des autres Hydrogéne 4 H,0 

éléments présents dans le composé. (Les exceptions sont les métaux des groupes I A Etat d’ox. +1 

et II A, qui sont toujours +1 et +2 respectivement.) Oxygéne =) CO, 

: ; A ns je ‘ es Sh ea aN Roa a Etat d’ox. —2 
¢ Larégle 3 doit toujours étre suivie. Par consequent, en suivant la hiérarchie indiquée a 

la régle 5, donnez la priorité a l’élément ou aux éléments les plus hauts dans la liste, GiovpeMie + elit 4 

puis attribuez |’état d’oxydation de l’élément le plus bas de la liste a l’aide de la régle 3. 
A : Groupe VIA —#) HS 

¢ En attribuant les états d’oxydation aux éléments qui ne sont pas couverts par les Etat d’ox. —2 

régles 4 et 5 (comme le carbone), utilisez la regle 3 pour déduire leur état d’oxydation Groupe VA ene NH; 

une fois que vous avez attribué tous les autres états d’oxydation. Eratd'ox. —3 

Dans la plupart des cas, les états d’oxydation sont des nombres entiers positifs ou 

négatifs, mais il arrive qu’un atome dans un composé ait un état d’oxydation fractionnaire. 

Par exemple, considérons KO). Létat d’oxydation est attribué de la fagon suivante: 

| 
somme: +1 + 2(- *] =0 
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Attribuer des états d’oxydation 

Attribuez un état d’oxydation & chaque atome dans chaque espece. 

(a) Ch. (b) Nat. = ©) KE. (dd) CO,. © SO’. (f) K,0>. 

SOLUTION 

Etant donné que Cl, est un élément pur, l’état d’oxydation (a) Cl, 

des deux atomes Cl est de 0 (régle 1). ‘eile 

0 0 

Etant donné que Na* est un ion monoatomique, I’état (b) Na* ] 

d’oxydation de l’ion Na* est de +1 (régle 2). Nat 

E : | 
L’état d’oxydation de K est de +1 (régle 4). L’état d’oxydation | (©) KF 
de F est de —1 (régle 5). Etant donné qu’il s’agit d’un KF 

composé neutre, la somme des états d’oxydation est de 0. +e 
somme: +! + (—1) =0 

Létat d’oxydation de ’oxygéne est de —2 (régle 5). 

Déduisez I’état d’oxydation du carbone en utilisant la 

régle 3, qui stipule que la somme des états d’oxydation 

de tous les atomes doit étre de 0. 

iI (d) CO, 

(état d’ox. de C) + 2(état d’ox. de O) = 0 

(état d’ox. de C) + 2(—2) = 0 

état d’ox. de C = +4 

CO, 
ap/il == 9) 

somme: +4 + 2(—2) = 0 

Létat d’oxydation de l’oxygene est de —2 (régle 5). On 

s’attendrait normalement a ce que I’état d’oxydation de S 

soit de —2 (régle 5). Cependant, si c’était le cas, la somme 

des états d’oxydation ne serait pas égale a la charge de lion. 

Etant donné que O est plus haut que S dans la liste, il ala 

priorité. Déduisez l’état d’oxydation du soufre en fixant 

la somme de tous jes états d’oxydation égale a —2 (la charge 

de Vion). 

(e) SOl 

(état d’ox. de S) + 4(état d’ox. de O) = —2 

(état d’ox. de S) + 4(—2) = —2 

état d’ox. de S = +6 

SOc 
“Or =e 

somme: +6.-+ 4(=—2))= —2 

Létat d’oxydation du potassium est de +1 (régle 4). On 

s’attendrait normalement a ce que |’état d’oxydation de O 

soit de —2 (régle 5), mais la regle 4 est prioritaire. Déduisez 

l'état d’oxydation de O en fixant la somme de tous les états 

d’oxydation égale a 0. 

EXERCICE PRATIQUE 9.16 

(f) K,0, 

2(état d’ox. de K) + 2tat d’ox. de O) = 0 

QG-liae 2(etat d'ox. de:O))="0 

état d’ox. deO = —1 

K 0) 
elle 

somme: 2(+4) + 2(—1) =0 

Attribuez un état d’oxydation a chaque atome dans chacune des espéces suivantes. 

(a) Cr. (b) Cre*. (c) CCL: (d) SrBry. (e) SO3. (f) NO3°. a 

Dans KOs, l’oxygéne a un état d’oxydation de —’. Bien que cela semble inusité, c’est 
admis parce que les états d’oxydation ne sont qu’une méthode imposée de comptabilité 
des électrons ; ce n’est pas une quantité physique réelle. 

Reconnaitre les réactions d’oxydoréduction 
Les états d’oxydation peuvent servir 4 reconnaitre les réactions d’oxydoréduction, qui ont 
lieu meme entre des non-métaux. Par exemple la réaction suivante entre le carbone et le 
soufre est-elle une réaction d’oxydoréduction ? 

C+28S— CS, 
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Si oui, quel élément est oxydé? Quel élément est réduit? Utilisons les régles des états d’oxy- 
dation pour attribuer les états d’oxydation de tous les éléments des deux cétés de Véquation: 

CH= es 
Etats doxydation: 0 0 vy) 

[ L Réduction = 

Oxydation 

Le carbone est passé d’un état d’oxydation de 0 a un état d’oxydation de +4. Selon notre Rappelez-vous qu'une réduction est 
méthode de comptabilité des électrons (I’état d’oxydation attribué), le carbone a perdu des une reduction de l'état d’oxydation. 
électrons et a été oxydé. Le soufre est passé d’un état d’oxydation de 0 a un état d’oxyda- 

tion de —2. Selon notre méthode de comptabilité des électrons, le soufre a gagné des 

électrons et a donc été réduit. Dans la méthode de variation des états d’oxydation, l’oxy- 

dation et la réduction sont définies de la fagon suivante : 

Oxydation Une augmentation de l’état d’oxydation 

Réduction Une diminution de l’état d’oxydation 

Reconnaitre l’oxydation et la réduction a l'aide des états d’oxydation 

En vous aidant des états d’oxydation, identifiez l’élément qui est oxydé et l’élément qui est réduit 

dans la réaction d’oxydoréduction suivante: 

Mg(s) + 2 H,O() —> Mg(OH),(aq) + Ha(g) 

SOLUTION 

Commencez par attribuer les états d’oxydation a chaque atome dans la réaction 

; Mg(s) + 2H,O(]) ——> Mg(OH)2(aq) + Hol(g) 
Etats doxydation: 0 +1 -2 +2 -2 +1 0 

Ses Oxydation 

Etant donné que I’état d’oxydation de Mg augmente, il est oxydé. Puisque I’état d’oxydation de H a diminué, il a été réduit. 

EXERCICE PRATIQUE 9.17 

En vous aidant des états d’oxydation, identifiez l’élément qui est oxydé et l’élément qui est réduit 

dans la réaction d’oxydoréduction suivante : 

Sn(s) + 4 HNO3(aq) —— SnO,(s) + 4 NO,(g) + 2 H,O(g) 

EXERCICE PRATIQUE SUPPLEMENTAIRE 9.17 

Déterminez si chaque réaction est une réaction d’oxydoréduction. Si la réaction est une réaction 

d’oxydoréduction, identifiez quel élément est oxydé et lequel est réduit. 

(a) Hg,(NO3).(aq) + 2 KBr(aq) —— Hg>Br,(s) + 2 KNO3(aq). 

(b) 4 Al(s) + 3 O3(g) — 2 Al,03(5). 

(c) CaO(s) + CO,(g) —7 CaCO3(s). 

Remarquez que l’oxydation et la réduction doivent se produire ensemble. Si une 

substance perd des €lectrons (oxydation), alors une autre doit en gagner (réduction). Une 

substance qui cause l’oxydation dune autre substance est un agent oxydant. Loxygéne 

par exemple, est un excellent agent oxydant parce qu’il oxyde de nombreuses autres sub- 

stances. Dans une réaction d’oxydoréduction, l'agent oxydant est toujours réduit. Une 

substance qui cause la réduction d’une autre substance est un agent réducteur. 

Lhydrogéne, par exemple, de méme que les métaux du groupe I A et du groupe II A (a 

cause de leur tendance a perdre des électrons) sont d’excellents agents réducteurs. Dans 

une réaction d’oxydoréduction, /agent réducteur est toujours oxyde. 
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En chimie des solutions, vous en apprendrez davantage sur les réactions d’oxydore- 

duction, y compris sur la méthode pour les équilibrer. Pour le moment, il vous suffit d’¢tre 

capable de reconnaitre les réactions d’oxydoréduction, de méme que les agents oxydants 

et réducteurs, selon les indications suivantes. 

Les réactions d’oxydoréduction comprennent: 

* Toute réaction au cours de laquelle les états d’oxydation de certains ou de tous 

les atomes varient en passant des réactifs aux produits. 

Dans une réaction d’oxydoréduction : 

¢ L’agent oxydant oxyde une autre substance (et il est lui-méme réduit). 

* L’agent réducteur réduit une autre substance (et il est lui-méme oxydé). 

<.@) Lien conceptuel 9.7 Oxydation et reduction 

Parmi les énoncés suivants au sujet des réactions d’oxydoréduction, lequel est vrai ? 

(a) Une réaction d’oxydoréduction peut se produire sans aucune variation des états d’oxy- 

dation des éléments dans les réactifs et les produits d’une réaction. 

(b) Si un des réactifs ou si un des produits dans une réaction contient de l’oxygene, 

la réaction est une réaction d’oxydoréduction. 

(c) Dans une réaction, l’oxydation peut se produire indépendamment de la réduction. 

(d) Dans une réaction d’oxydoréduction, toute augmentation de l’état d’oxydation d’un 

réactif doit s’accompagner d’une diminution de I’état d’oxydation d’un réactif. 

Reactions de combustion 
Au début de ce chapitre, dans l’introduction, nous avons vu des réactions de combustion, 

qui sont un type de réaction d’oxydoréduction. Ces réactions de combustion sont impor- 

tantes parce qu’elles nous fournissent la majeure partie de l’énergie utilisée dans nos 

sociétés (figure 9.11). 

> FIGURE 9.11 Consommation [ Consommation d’énergie aux E.-U., par source, 2009 } 

d'énergie aux Etats-Unis Environ 83 % 

de l’énergie utilisée aux Etats-Unis en 2009 

provient de réactions de combustion. 

Source: US Energy Information Administration, 
Annual Energy Review, 2009. 

Combustion ( @ Charbon: 21% @ Nucléaire: 9% 

de combustibles 4 Mi Gaz naturel: 25% — ®@ Hydroélectrique: 3 % 

fossiles | pétrole: 37% ® Autre: 5% 

Tel que mentionné précédemment, Les réactions de combustion sont caractérisées par la réaction d’une substance avec 
le gaz naturel est un mélange de I’ A : Z 3 e lO pour former un ou plusieurs composés contenant de l’oxyge d'hydrocarbures, Cepandant, 2 p p oxygene, incluant souvent 

: l'eau. Les réactions rodui s femmethane (ed reqesmin ces au. Les CMON: compe stou produisent également de la chaleur. Par exemple, le 
constituants principaux. gaz naturel (CH) réagit avec l’oxygéne pour former le dioxyde de carbone et l’eau: 

CH,4(g) + 2 O(g) —> CO,(g) + 2 H,O(g) 
Etats d’oxydation: —4 +] 0 +4 —2 tl 
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Dans cette réaction, le carbone est oxydé et l’oxygéne est réduit. L’éthanol, l’alcool 
contenu dans les boissons alcooliques, réagit également avec l’oxygéne dans une réaction 
de combustion pour former du dioxyde de carbone et de l’eau: 

C,HsOH(/) + 3 O.(g) —> 2 CO,(g) + 3 HsO(g) 

Les composés renfermant du carbone et de I’hydrogéne — ou du carbone, de l’hydrogéne 

et de l’oxygene — forment toujours du dioxyde de carbone et de l’eau lors d’une combus- 

tion complete. D’autres réactions de combustion reposent sur la réaction du carbone avec 
loxygéne pour former du dioxyde de carbone: 

C(s) + On(g) —> COz(g) 

et sur la réaction de l’hydrogéne avec l’oxygéne pour former de l’eau: 

2 H»(g) + O2(g) — 2 H,O(g) 

'a(4geachty) Ecrire les equations des réactions de combustion 

Ecrivez l’équation équilibrée de la combustion de l’alcool méthylique liquide (CH3;0H). 

SOLUTION 

Commencez par écrire l’€qua-_ | CH,OH(/) + O(g) —~ CO,(g) + H,O(g) 

tion non équilibrée montrant 

la réaction de CH3OH avec O, 

pour former CO, et H,O. 

Equilibrez ’équation a l’aide 2 CH3;0OH(/) + 3 O3(g) —— 2 CO,(g) + 4 H,0(g) 

des indications de la section 9.2. 

EXERCICE PRATIQUE 9.18 

Ecrivez l’équation équilibrée de la combustion compléte de C,H5SH liquide. 

Vous étes maintenant en mesure de faire les exercices suivants: 

37 a 49, 61 a 69, 71, 72 et 81. 

RESUME DU CHAPITRE | 

Termes clés (voir le glossaire) 

Agent oxydant (p. 385) Etat d’oxydation (nombre Réactif limitant (p. 361) Réaction de précipitation 

Agent réducteur (p. 385) d’oxydation) (p. 382) Réaction acide-base (réaction (p. 373) 

Equation chimique (p. 352) Insoluble (p. 372) de neutralisation) (p. 376) Réduction (p. 382) 

Equation chimique équilibrée Ion spectateur (p. 370) Réaction chimique (p. 352) Rendement réel (p. 361) 
(p. 353) Oxydation (p. 382) Réaction d’ oxydoréduction Rendement théorique (p. 361) 

Equation ionique complete Pourcentage de rendement (p. 381) Sel (p. 377) 

(p. 370) (p. 361) Réaction de combustion Soluble (p. 372) 

Equation ionique nette (p. 371) Précipité (p. 373) (p. 352) Stcechiométrie (p. 356) 

Equation moléculaire (p. 370) Produit (p. 352) Réaction de dégagement 

Equilibrer (p. 352) Réactif (p. 352) gazeux (p. 379) 
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Concepts cles 

Changements climatiques et combustion des combustibles 

fossiles (9.1) 

> Les changements climatiques, causés notamment par |’augmen- 

tation des niveaux de dioxyde de carbone atmosphérique, sont 

potentiellement nocifs. La plus importante source de dioxyde de 

carbone est la combustion des combustibles fossiles, ce qui peut 

étre vérifié par la stoechiométrie des réactions. 

Ecrire et équilibrer des équations chimiques (9.2) 

> En chimie, on représente les réactions chimiques par des équations 

chimiques. Les substances du c6té gauche de |’ équation chimique 

sont les réactifs et les substances du cété droit sont les produits. 

Les équations chimiques sont équilibrées lorsque le nombre de 

chaque type d’atome du cété gauche de |’équation est égal au 

nombre du cété droit. 

Stoechiométrie des réactions (9.3) 

> La stceechiométrie des réactions détermine les relations numé- 

riques entre les réactifs et les produits dans une équation chimique 

équilibrée. 

La stoechiométrie des réactions permet de prédire, par exemple, la 

quantité de produits qui peut se former pour une quantité donnée 

de réactif, ou de savoir combien il faut de réactif pour réagir avec 

une quantité donnée d’un autre. 

Réactif limitant, rendement théorique et pourcentage 

de rendement (9.4) 

> Dans une réaction chimique, le réactif limitant est celui qui est 

présent en plus petite quantité steechiométrique ; il est complete- 

ment consommeé dans la réaction et il limite la quantité de produits 

qui peut étre formée. 

Un réactif qui ne limite pas la quantité de produits est dit en excés. 

Le rendement théorique rend compte de la quantité de produits qui 

peut étre formée a partir du réactif limitant. 

Le rendement réel — toujours €gal ou inférieur au rendement théo- 

rique — indique la quantité de produits réellement formée lorsque 

la réaction s’effectue. 

Le pourcentage de rendement est le rapport exprimé en pourcen- 

tage entre le rendement qui est réellement obtenu et le rendement 

théorique calculé. 

Stoechiométrie des réactions qui mettent en jeu des gaz (9.5) 

> Dans les réactions qui mettent en jeu des réactifs et des produits 

gazeux, les quantités sont souvent exprimées en volumes a des 

Equations et relations clés 

Conversion de masse a masse: stoechiométrie (9.3) 

masse, —— na (en moles) —— nz (en moles) ——> massep 

Pourcentage de rendement (9.4) 

rendement réel 
% de rendement = x 100% 

rendement théorique 

> 

températures et 4 des pressions données. Ces quantités peuvent 

étre converties en quantités de matiére (en moles) a Vaide de la loi 

des gaz parfaits. Les coefficients stoechiométriques obtenus de 

1’ équation équilibrée peuvent ensuite servir 4 déterminer les quan- 

tités stoechiométriques des autres réactifs et produits. 

Dans les cas ow la réaction s’effectue 4 TPN, on peut utiliser le 

volume molaire 4 TPN (22,4 L = | mol) pour convertir les volumes 

en nombres de moles. 

Stoechiométrie de réactions particuliéres (9.6) 

> 

> 

On peut représenter une réaction en milieu aqueux au moyen 

d’une équation moléculaire qui montre la formule neutre complete 

de chaque composé dans la réaction. On peut également représen- 

ter une réaction aqueuse a |’aide d’une équation ionique complete 

qui montre la nature dissociée des composés ioniques aqueux. 

Une troisiéme représentation d’une réaction aqueuse est une €qua- 

tion ionique nette dans laquelle on omet d’écrire les ions specta- 

teurs, qui ne changent pas au cours de la réaction. 

Les régles de solubilité sont un ensemble de principes directeurs 

qui permettent de prédire les solubilités des composés ioniques ; 

ces régles sont utiles notamment pour déterminer si un précipité se 

forme ou non. 

Dans une réaction de précipitation, la mise en présence de deux 

solutions aqueuses entraine la formation d’un solide, ou précipité. 

Dans une réaction de neutralisation acide-base, un acide, une 

substance qui produit des H*, réagit avec une base, une substance 

qui produit des OH, et les deux se neutralisent mutuellement. 

Dans les réactions de dégagement gazeux, on combine deux solu- 

tions aqueuses, ce qui provoque la formation d’un gaz. 

Dans les réactions d’oxydoréduction, une substance transfére des 

électrons a une autre substance. La substance qui perd des élec- 

trons est oxydée et celle qui en gagne est réduite. 

L’état d’oxydation est une charge donnée a chaque atome dans 

une réaction d’oxydoréduction par |’attribution de tous les élec- 

trons partagés a l’atome qui exerce la plus grande attraction a 

Végard de ces électrons. Les états d’oxydation sont une méthode 

théorique de comptabilité des électrons, et non un état physique 

réel. L’état d’oxydation d’un atome augmente lors d’une oxyda- 

tion et diminue lors d’une réduction. ' 

Une réaction de combustion est un type particulier de réaction 

d’oxydation au cours de laquelle une substance réagit avec I’ oxy- 

gene, entrainant la production de la chaleur et la formation d’un 

ou de plusieurs produits contenant de |’ oxygéne. 

Conversions pour les gaz: stoechiométrie (9.5) 

P, V, T dun gaz A —> ny (en moles) ——> 

np (en moles) —— P, V, T d’un gaz B 
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389 Exercices 

Ecrire et équilibrer des équations chimiques (9.2) 

@1. 

@2. 

®@:. 

@4. 

mis. 

wo. 

®@s. 

Lacide sulfurique est une composante des pluies acides. II se 
forme lorsqu’un polluant, le dioxyde de soufre gazeux réagit 
avec le dioxygéne gazeux et l’eau liquide. Ecrivez l’équation 
chimique €quilibrée de cette réaction. (Note: II s’agit d’une 
représentation simplifiée de cette réaction.) 

Lacide nitrique est une composante des pluies acides. Il se forme 

lorsqu’un polluant, le dioxyde d’azote gazeux réagit avec le 

dioxygéne gazeux et l’eau liquide pour former de l’acide nitrique 

aqueux. Ecrivez l’équation chimique équilibrée de cette réaction. 

(Note: I] s’agit dune représentation simplifiée de cette réaction.) 

Dans une populaire démonstration en classe, on ajoute a de 

leau liquide du sodium solide. Celui-ci réagit pour produire du 

dihydrogéne gazeux et de l’hydroxyde de sodium aqueux. 

Ecrivez l’équation chimique équilibrée de cette réaction. 

Lorsque le fer rouille, le fer solide réagit avec le dioxygéne 

gazeux pour former l’oxyde de fer(III) solide. Ecrivez l’équa- 

tion chimique équilibrée de cette réaction. 

Ecrivez I’équation chimique équilibrée de la fermentation du 

saccharose (C,H O},,) par les levures au cours de laquelle le 

sucre aqueux réagit avec l’eau pour former de l’alcool éthylique 

aqueux (C,H;OH) et du dioxyde de carbone gazeux. 

Ecrivez l’équation chimique équilibrée de la réaction de la photo- 

synthése au cours de laquelle le dioxyde de carbone gazeux et 

_ Yeau liquide réagissent en présence de chlorophylle pour pro- 

duire du glucose aqueux (CgH) 0.) et du dioxygene gazeux. 

Ecrivez l’équation équilibrée de chacune des réactions 

suivantes. 

(a) Le sulfure de plomb(II) solide réagit avec l’acide bromhy- 

drique aqueux pour former du bromure de plomb(II) solide 

et du sulfure de dihydrogéne gazeux. 

Le monoxyde de carbone gazeux réagit avec le dihydro- 

géne gazeux pour former du méthane gazeux (CHy,) et de 

Yeau liquide. 

(c) Lacide chlorhydrique aqueux réagit avec l’oxyde de 

manganése(IV) solide pour former du chlorure de manga- 

nése(II) aqueux, de l’eau liquide et du dichlore gazeux. 

(d) Le pentane liquide (CsH)2) réagit avec le dioxygene gazeux 

pour former du dioxyde de carbone et de l’eau liquide. 

Ecrivez l’équation équilibrée de chacune des réactions 

suivantes. 

(a) Le cuivre solide réagit avec le soufre solide (Sg) pour for- 

mer le sulfure de cuivre(1) solide. 

(b) Loxyde de fer(III) solide réagit avec le dihydrogéne gazeux 

pour former du fer solide et de eau liquide. 

(c) Le dioxyde de soufre gazeux réagit avec le dioxygene 

gazeux pour former du trioxyde de soufre gazeux. 

(d) Vammoniac gazeux (NH3) réagit avec le dioxygéne gazeux 

pour former du monoxyde d’azote gazeux et de l'eau a l’état 

de gaz. 

Ecrivez l’équation chimique équilibrée de la réaction du carbo- 

nate de sodium aqueux avec le chlorure de cuivre(II) aqueux 

pour former du carbonate de cuivre(II) solide et du chlorure de 

sodium aqueux. 

(b ma 

® 10. Ecrivez l’€quation chimique équilibrée de la réaction de 
l’hydroxyde de potassium aqueux avec le chlorure de fer(III) 

aqueux pour former de I’hydroxyde de fer(III) solide et du 

chlorure de potassium aqueux. 

Note: pour les problémes suivants, certaines des réactions sont 

équilibrées, d'autres pas. N’oubliez pas de vérifier avant de faire 

vos calculs. 

Stoechiométrie des réactions (9.3) 

@ 11. 

® 12. 

@ 13. 

@ 14. 

M15. 

M16. 

Soit l’équation de la combustion de ’hexane 

CeHi4(g) + O2(g) —> COy(g) + H,O(g) 
Déterminez combien de moles de O, sont requises pour réagir 

complétement avec 4,9 mol de CgHy,. 

Soit Equation de la neutralisation de l’acide acétique 

CH;COOH(aq) + Ba(OH),(aq) ——> 

Ba(CH3;COO),(aq) + H,O(/) 

Déterminez combien il faut de moles de Ba(OH), pour neutra- 

liser compléetement 0,107 mol de CH;COOH. 

Pour la réaction illustrée, calculez combien de moles de 

NO, se forment lorsque chaque quantité de réactif réagit 

complétement. 

2 N,O0;(¢) ——> 4 NO,(g) + On(g) 
(a) 1,3 mol de N,Os. (c) 10,5 g de N,Os. 

(b) 5,8 mol de N>Os. (d) 1,55 kg de NOs. 

Soit Equation SiO,(s) + C(s) —> SiC(s) + CO(g). 

Dans le tableau, écrivez le nombre approprié de moles de 

réactifs et de produits. Si le nombre de moles d’un réactif est 

fourni, indiquez la quantité requise de l’autre réactif, ainsi que 

les moles de chaque produit formé. Si le nombre de moles 

d'un produit est fourni, indiquez la quantité requise de chaque 

réactif pour former cette quantité de produit, ainsi que la 

quantité de l’autre produit qui est formé. 

Mol de SiO, Mol de C Mol de SiC Mol de CO 

3 

6 

10 

2,8 

1,55 

Lacide bromhydrique dissout le fer solide selon la réaction 

Fe(s) + HBr(aq) —— FeBr2(aqg) + H2(g). 

Quelle masse de HBr (en grammes) pourrait dissoudre une 

plaque de fer pur de 4,8 g sur un cadenas ? Quelle masse de H, 

la réaction compléte de la plaque de fer produirait-elle ? 

Lacide sulfurique dissout aluminium métallique selon la 

réaction 2 Al(s) + 3 H,SO4(aq) —— Al,(SO4)3(s) + 3 H2(g). 

Supposons que vous vouliez dissoudre un bloc d’aluminium 

d’une masse de 12,7 g. De quelle masse minimale de H,SO, 

(en grammes) auriez-vous besoin ? Quelle masse de H, gazeux 

la réaction complete du bloc d’aluminium produirait-elle ? 
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Pour chaque réaction, calculez la masse (en grammes) de pro- 

duit formé lorsque 2,5 g du réactif souligné réagissent comple- 

tement. Supposez qu’il y a suffisamment de autre réactif. 

(a) Ba(s) + Clo(g) —— BaCl,(s). 

(b) CaO(s) + CO3(g) —> CaCO,(s). 

(c) Mg(s) + O2(g) —> MgO(s). 

(d) Al(s) + O3(g) —> Al,03(s). 

Pour chaque réaction de précipitation, calculez combien i] 

faudrait de grammes du premier réactif pour réagir complete- 

ment avec 55,8 g du second réactif. 

(a) 2 KI(aqg) + Pb(NO3)9(aqg) ——> PbI,(s) + 2 KNO3(aq). 

(b) Na,CO;(aq) + CuCl,(ag) —> CuCO,(s) + 2 NaCl(aq). 

(ce) K,SO4(aqg) + St(NO3)>(aq) — SrSO,(s) + 2 KNO3(aq). 

— 

Réactif limitant, rendement théorique et pourcentage 
de rendement (9.4) 

@ 19. 

® 20. 

@21. 

®@ 22. 

© 23. 

Soit la réaction 2 Na(s) + Br2(g) ——> 2 NaBr(s). 

Trouvez le réactif limitant pour chacune des quantités initiales 

des réactifs. 

(a) 2 mol de Na, 2 mol de Bro. 

(b) 1,8 mol de Na, 1,4 mol de Brp. 

(c) 2,5 mol de Na, | mol de Bry. 

(d) 12,6 mol de Na, 6,9 mol de Bry. 

Soit la réaction Al(s) + O7(g) —> AI,03(s). 

Equilibrez la réaction, puis trouvez le réactif limitant pour 

chacune des quantités initiales des réactifs. 

(a) | mol de Al, 1 mol de O>. 

(b) 4 mol de Al, 2,6 mol de O>. 

(c) 16 mol de Al, 13 mol de O3. 

(d) 7,4 mol de Al, 6,5 mol de O3. 

Soit la réaction 4 HCl(g) + O5(g) —> 2 H,O(g) + 2 Cl(g). 

Chaque diagramme moléculaire représente un mélange initial 

de réactifs. Combien de molécules de Cl, sont formées a par- 

tir du mélange réactionnel qui génére la plus grande quantité 

de produits ? 

(a) (b) (c) 

Soit la réaction CH3;0H(g) + O2(g) —— CO(g) + H,O(g) 

(a équilibrer). 

Chaque diagramme moléculaire représente un mélange initial 

de réactifs. Combien de molécules de CO, sont formées a par- 

tir du mélange réactionnel qui génére la plus grande quantité 

de produits ? 

(a) (b) 

Pour la réaction illustrée, calculez le rendement théorique du 

produit (en grammes) pour chaque série de quantités initiales 

de réactifs. 

2 Al(s) + 3 Cl(g) — 2 AICI,(s) 

Mi) 24. 

Mj 25. 

Mi) 26. 

(a) 2,0 g de Al, 2,0 g de Cl. 

(b) 7,5 g de Al, 24,8 g de Cl. 

(c) 0,235 g de Al, 1,15 g de Clo. 

Les ions plomb(II) peuvent précipiter dans une solution de 

KCI selon la réaction suivante (a équilibrer) : 

Pb2* (aq) + KCl(aqg) —> PbCl,(s) + K* (aq) 

Lorsqu’on ajoute 28,5 g de KCI a4 une solution contenant 

25.7 g de Pb**, il se forme un précipité de PbCl,. Apres avoir 

filtré et séché le précipité, on obtient une masse de 29,4 g. 

Déterminez le réactif limitant, le rendement théorique de 

PbCl, et le pourcentage de rendement de la réaction. 

Lurée [CO(NH;),] est un engrais courant qui peut étre syn- 

thétisé par la réaction de ’ammoniac (NH;) avec le dioxyde 

de carbone comme suit (a équilibrer) : 

NH;(aq) + CO,(aq) —> CO(NH3)2(ag) + H,OW) 

Au cours d’une synthése industrielle de ’urée, un chimiste 

mélange 136,4 kg d’ammoniac avec 211,4 kg de dioxyde de 

carbone et obtient 168,4 kg d’urée. Déterminez le réactif limi- 

tant, le rendement théorique de l’urée et le pourcentage de 

rendement de la réaction. 

Beaucoup de puces d’ordinateurs contiennent du silictum, que 

l’on trouve dans la nature sous forme de SiO. Lorsqu’on 

chauffe du SiO, jusqu’a son point de fusion, il réagit avec le 

carbone solide pour former du silicium liquide et du 

monoxyde de carbone gazeux. Au cours d’une production 

industrielle de silicium, on fait réagir 155,8 kg de SiO» avec 

78,3 kg de carbone et on obtient 66,1 kg de silicium. 

Déterminez le réactif limitant, le rendement théorique et le 

pourcentage de rendement de la réaction. 

Stoechiométrie des réactions qui mettent en jeu des gaz (9.5) 

wi 27. 

Mi) 28. 

Mj 29. 

‘Mj 30. 

Wi) 31. 

Soit la réaction chimique C(s) + H,O(g) —~> CO(g) + H,(g). 

Combien de litres de dihydrogéne gazeux la réaction compléte 

de 15,7 g de C formera-t-elle ? Supposez que le dihydrogéne 

gazeux est recueilli a une pression de 101 kPa et a une tempé- 

rature de 355 K. 

Soit la réaction chimique 2 H,O(/) ——> 2 H2(g) + O5(g). 

Quelle masse de H5O faut-il utiliser pour former 1,4 L de O, 

a une température de 315 K et a une pression de 96,9 kPa? 

On peut synthétiser CH3OH par la réaction 

CO(g) + 2 H2(g) —~ CH30H(g) 

Quel volume de H, gazeux (en litres), mesuré 4 99,7 kPa et a 

86 °C faut-il utiliser pour synthétiser 25,8 g de CH;O0H? 

Combien faut-il de litres de CO gazeux, mesurés dans les 

mémes conditions ? 

Le dioxygéne gazeux réagit avec l’aluminium en poudre selon 

la réaction 

4 Al(s) + 3 O.(g) ——> 2 Al,O3(s) 

Quel serait le volume de Oy gazeux nécessaire (en litres), 

mesuré a 104 kPa et a 25 °C pour réagir complétement avec 

53,2 g de Al? 

Les coussins gonflables des automobiles se gonflent a la suite 

d'un impact sérieux. Le choc déclenche la réaction chimique 

2 NaN3(s) ——> 2 Na(s) + 3 N,(g) 

Si un coussin gonflable d’une automobile a un volume de 
11,8 L, quelle masse de NaN; (en grammes) ce coussin doit-il 
contenir pour qu’il se gonfle complétement aprés l’impact ? 
Supposez des conditions de TPN. 



(Mi) 32. 

@ 33. 

My 35. 

Mj 36. 

Le lithium réagit avec le diazote gazeux selon la réaction 

6 Li(s) + No(g) —> 2 Li,N(s) 
Quelle masse de lithium (en grammes) faut-il pour qu'il y ait 
réaction compléte avec 58,5 mL de N, gazeux 4 TPN? 

Le dihydrogéne gazeux (un futur carburant potentiel) peut étre 
formé par la réaction du méthane avec l’eau selon l’équation 

CH,(g) + H,O(g) —> CO(g) + 3 H,(g) 
Dans une réaction donnée, on mélange 25,5 L de méthane 
gazeux (mesurés a une pression de 97,6 kPa et a une tempéra- 
ture de 25 °C) avec 22.8 L de vapeur d’eau (mesurés a une 
pression de 93,6 kPa et 4 une température de 125 °C). La réac- 
tion produit 26,2 L de dihydrogéne gazeux mesurés a TPN. 
Quel est le pourcentage de rendement de la réaction ? 

- Lozone est détruit dans l’'atmosphére par le chlore provenant 
de CF;Cl selon la série d’équations suivantes : 

CF3Cl + lumiére UV —> CF, + Cl 

CeO, ClOmanO> 

O27 lumicre UV — > 0, +0 

ClO) =? O = Cl 3 ©) 

Lorsque tout le chlore provenant de 15,0 g de CF3Cl passe 

10 cycles des réactions illustrées ci-dessus, quel volume total 

d’ozone mesuré a une pression de 3,33 kPa et a une tempéra- 

ture de 255 K peut-il étre détruit ? 

Le dichlore gazeux réagit avec le difluor gazeux pour former 

le trifluorure de chlore selon la réaction 

Cl(g) + 3 F.(g) —> 2 CIF3(g) 

Un récipient de réaction de 2,00 L, initialement a 298 K, 

contient du dichlore gazeux a une pression partielle de 

44.9 kPa et du difluor gazeux a une pression partielle (voir la 

remarque dans la marge a la page 369) de 97,2 kPa. Nommez 

le réactif limitant et déterminez le rendement théorique de 

CIF; en grammes. 

Le monoxyde de carbone gazeux réagit avec hydrogéne 

gazeux pour former le méthanol selon la réaction 

CO(g) + 2 Ho(g) —~> CH30H(g) 

Un récipient de réaction de 1,50 L, initialement a 305 K, 

contient du monoxyde de carbone gazeux a une pression par- 

tielle de 30,9 kPa et du dihydrogéne gazeux a une pression 

partielle (voir la note dans la marge a la page 367) de 52,9 kPa. 

Nommez le réactif limitant et déterminez le rendement théo- 

rique du méthanol en grammes. 

Stoechiomeétrie de réactions particuliéres (9.6) 

® 37. 

iM) 38. 

MJ 39. 

Pour chacune des réactions, écrivez les Equations ionique 

complete et ionique nette équilibrées. 

(a) HCl(ag) + LiOH(ag) —> H,0(/) + LiCl(aq). 

(b) MgS(aq) + CuCl,(ag) —> CuS(s) + MgCh(aq). 

(c) NaOH(ag) + HNO3(ag) —> H,0() + NaNO;(aq). 

(d) Na3PO,(aq) + NiCl.(aq) —? Ni3(PO4)2(s) + NaCl(aq). 

On peut retirer les ions mercureux (Hg>?*) dune solution en 

les précipitant avec Cl". Supposons qu'une solution contienne 

du Hg»(NO3)2 aqueux. Ecrivez les équations ionique complete 

et ionique nette pour montrer la réaction de Hg>(NO3)> aqueux 

avec le chlorure de sodium aqueux pour former du Hg Cl, 

solide et le nitrate de sodium aqueux. 

Ecrivez les équations moléculaire et ionique nette équilibrées 

de la réaction entre l’acide bromhydrique et l’hydroxyde de 

potassium. 

@ 40. 

My 41. 

iM 42. 

Mi 43. 

{Mj 44. 

@ 45. 

® 46. 

@ 47. 

iM) 48. 

iM) 49. 

391 Exercices 

Déterminez si chacun des composés suivants est soluble ou 
insoluble dans l’eau. Pour les composés solubles, écrivez les 

ions présents dans la solution. 

(a) AgNO3. 

(b) Pb(CH;COO),. 
(c) KNO3. 

(d) (NH4))S. 

Completez et équilibrez chaque équation. Si aucune réaction 

ne se produit, écrivez AUCUNE REACTION 

(a) Lil(ag) + BaS(ag) —> 

(b) KCl(aq) + CaS(aq) —> 

(c) CrBry(aq) + NaxCO3(aq) —> 

(d) NaOH(aq) + FeCl;(aqg) —> 

Ecrivez une équation moléculaire pour la réaction de précipi- 

tation qui a lieu (si elle se produit) lorsqu’on mélange chaque 

paire de solutions. Si aucune réaction ne se produit, écrivez 

AUCUNE REACTION. 
(a) Carbonate de potassium et nitrate de plomb(ID). 

(b) Sulfate de lithium et acétate de plomb(ID. 

(c) Nitrate de cuivre(II) et sulfure de magnésium. 

(d) Nitrate de strontium et iodure de potassium. 

Complétez et €quilibrez chaque équation de réactions 

acide-base. 

(a) H,SO,4(aqg) + Ca(OH)(aq) —> 

(b) HClO,4(ag) + KOH(aq) —> 

(c) H,SO,(aq) + NaOH(ag) ——> 

Complétez et équilibrez chaque équation de ces réactions pro- 

duisant un dégagement gazeux. 

(a) HBr(ag) + NiS(s) —~ 

(b) NHyl(ag) + NaOH(ag) —> 

(c) HBr(aqg) + Na,S(aq) —> 

(d) HClO,(aqg) + LixCO3(ag) —> 

Attribuez les états d’oxydation de chaque atome dans chaque 

ion ou composé. 

(a) Ag. 

(b) Ag”. 

(c) CaF). 

(d) H)S. 

() €O;7~ 
(DECrO -= 

Quel est l’état d’oxydation de Cr dans chacun des composés ? 

(a) CrO. 

(b) CrO3. 

(c) Cr5O03. 

Quel est I’état d’oxydation de Cl dans chacun des ions ? 

(a) ClO’. 

(b) ClO, -. 

(c) ClO; . 

(d) ClO, . 

Parmi les réactions suivantes, lesquelles sont des réactions 

d’oxydoréduction ? Pour chaque réaction d’oxydoréduction, 

identifiez l’agent oxydant et l’agent réducteur. 

(a) 4Li(s) + O5(g) — 2 Li,O(s). 

(b) Mg(s) + Fe?* (aq) —> Mg?*(aq) + Fe(s). 

(c) Pb(NO3).(aq) + Na»SO4(aq) —> 

PbSO,(aq) + 2 NaNO (aq). 

(d) HBr(ag) + KOH(aq) —~> H,O0() + KBr(aq). 

Complétez et équilibrez chaque équation de ces réactions de 

combustion. 

(a) S(s) + O(g) —> 

(b) C3H¢(g) + O2(g) —> 

(c) Ca(s) + On(g) — 
(d) C5H,2S(/) + O2(g) ——> 
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Problemes récapitulatifs 

My 50. 

My 52. 

@ 54. 

@55. 

Le bicarbonate de sodium est souvent utilisé comme antiacide 

pour neutraliser Pexcés d’acide chlorhydrique dans un esto- 

mac irrité, Quelle masse d’acide chlorhydrique (en grammes) 

peut étre neutralisée par 2,5 g de bicarbonate de sodium ? 

(Indice: Commencez par écrire une équation équilibrée de la 

réaction entre le bicarbonate de sodium aqueux et l’acide 

chlorhydrique aqueux.) 

Les nettoyeurs pour les cuvettes des toilettes contiennent 

souvent de l’acide chlorhydrique pour dissoudre les dépots de 

carbonate de calcium qui s’accumulent dans la cuvette. Quelle 

masse de carbonate de calcium (en grammes) peut étre dis- 

soute par 3,8 g de HCI? (Indice: Commencez par écrire une 

équation équilibrée de la réaction entre l’acide chlorhydrique 

et le carbonate de calcium.) 

La combustion de l’essence produit du dioxyde de carbone et 

de l'eau. Supposez que l’essence est de l’octane pur (CgHjg) et 

calculez la masse (en kilogrammes) de dioxyde de carbone 

ajoutée @ atmosphere par la combustion de 1,0 kg d’octane. 

(Indice: Commencez par écrire une équation équilibrée de la 

réaction de combustion.) 

De nombreux barbecues domestiques fonctionnent au propane 

gazeux (C3Hg). Quelle masse de dioxyde de carbone (en kilo- 

grammes) est produite par la combustion complete de 18,9 L 

de propane (le contenu approximatif d’un réservoir de 20 L 

(5 gal) ? Supposez que la masse volumique du propane liquide 

dans le réservoir est de 0,621 g/mL. (Indice: Commencez par 

écrire une €quation équilibrée de la réaction de combustion.) 

On peut fabriquer l’aspirine en laboratoire en faisant réagir 

Vanhydride acétique (CyH,O3) avec Vacide salicylique 

(C;H,O3) pour former l’aspirine (CgHgO,) et l’acide acétique 

(CH;COOH). L’équation équilibrée est 

C4H,O3 + C;H,03 ——~ CyHg0,4 + CH;COOH 

Au cours d’une synthése de laspirine au laboratoire, un étu- 

diant commence par 3,00 mL d’anhydride acétique (masse 

1,08 g/mL) et 1,25 g d’acide salicylique. Une 

fois la réaction complétée, il recueille 1,22 g d’aspirine. 

Déterminez le réactif limitant, le rendement théorique de 

l'aspirine et le pourcentage de rendement de la réaction. 

volumique = 

La combustion de l’éthanol liquide (C,H5OH) produit du 

dioxyde de carbone et de l'eau. Apres avoir laissé briler 

4,62 mL d’éthanol (masse volumique = 0,789 g/mL) en pré- 

sence de 15,55 g d’oxygéne gazeux, on recueille 3,72 mL 

d’eau (masse volumique = 1,00 g/mL). Déterminez le réactif 

limitant, le rendement théorique de HO et le pourcentage de 

rendement de la réaction. (Indice : Commencez par écrire une 

équation équilibrée de la combustion de l’éthanol.) 

Lors d'une démonstration en classe, on enflamme un ballon 

rempli de dihydrogéne. Le dihydrogéne dans le ballon réagit 

de fagon explosive avec le dioxygéne de l’air pour former de 

Peau. Si on remplit le ballon avec un mélange de dihydrogéne 

et de dioxygéne, l’explosion est encore plus bruyante que si le 

ballon ne contient que du dihydrogeéne ; l’intensité de l’explo- 

sion dépend des quantités relatives de dihydrogéne et de 

dioxygéne dans le ballon. Examinez les schémas 4 |’échelle 

moléculaire représentant différentes quantités de dihydrogéne 

et de dioxygene dans quatre ballons différents. En vous basant 

sur l’équation chimique équilibrée, quel ballon devrait pro- 

duire l’explosion la plus bruyante ? 

My 57. 

mj 58. 

Mi) 59. 

Mj 60. 

Mi 61. 

Mj 62. 

> 63. 

(d) 

Quand on verse de l’acide chlorhydrique sur du sulfure de 

potassium, on obtient 42,9 mL de sulfure d’hydrogene gazeux 

a une pression de 100 kPa et a 25,8 °C. Ecrivez l’équation de 

la réaction et déterminez combien de sulfure de potassium (en 

grammes) a réagi. 

Soit la réaction 2 SO2(g) + O7(g) —— 2 SO3(g). 

(a) Si on laisse réagir 285,5 mL de SO, avec 159,9 mL de O5 

(les deux gaz mesurés a 315 K et 4 6,67 kPa), quel est le 

réactif limitant et le rendement théorique de SO; ? 

(b) Si on recueille 187,2 mL de SO; (mesuré a 315 K et 

a 6,67 kPa), quel est le pourcentage de rendement de la 

réaction ? 

Le carbonate d’ammonium se décompose de fagon explosive 

par chauffage selon l’Equation équilibrée 

(NH4)2CO3(s) —— 2 NH3(g) + CO(g) + H,O(g) 
Calculez le volume total de gaz produit a 22 °C et 4 103 kPa 

par la décomposition compléte de 11,83 g de carbonate 

d’ammonium. 

Le nitrate d’ammonium se décompose de fagon explosive par 

chauffage selon l’équation équilibrée 

2 NH4NO3(s) —— 2 No(g) + On(g) + 4 H,O(g) 

Calculez le volume total de gaz (a 125 °C et a 99,7 kPa) pro- 

duit par la décomposition compléte de 1,55 kg de nitrate 

d’ammonium. 

Prédisez les produits de chacune de ces réactions et écrivez 

leurs €quations moléculaires équilibrées. S’il ne se produit 

pas de réaction, écrivez AUCUNE REACTION. 

(a) HCl(aq) + Hgo(NO3)3(ag) —> 

(b) KHSO;(aq) + HNO3(aq) —> 

(c) Chlorure d’ammonium aqueux et nitrate de plomb(II) 

aqueux. 

Chlorure d’ammonium aqueux et hydroxyde de calcium 

aqueux. 
(d) 

Prédisez les produits de chacune de ces réactions et écrivez 

leurs équations moléculaires équilibrées. Sil ne se produit 
pas de réaction, écrivez AUCUNE REACTION, 

(a) H,SO,4(ag) + HNO;3(ag) —> 

(b) Cr(NO3)3(aq) + LiOH(aq) —> 

(c) Pentanol liquide (C;H,;OH) et dioxygéne gazeux. 

(d) Sulfure de strontium aqueux et sulfate de cuivre(II) aqueux. 

Leau dure contient souvent des ions Ca** et Mg** dissous. Une 
de fagons d’adoucir l’eau consiste a ajouter des ions phosphate, 
qui forment des précipités insolubles avec les ions calcium et 
magnésium, et les éliminent de la solution. Supposons une 



@ 64. 

iM) 65. 

IM] 66. 

@ 67. 

solution de chlorure de calcium 0,050 mol/L et de nitrate de 
magnesium 0,085 mol/L. Quelle masse de phosphate de sodium 
doit-on ajouter a 1,5 L de cette solution pour éliminer complete- 
ment les ions de l’eau dure? Supposez une réaction complete. 
Une solution contient des ions Cr** et des ions Mg2*. I] faut 
ajuter 1,0 L dune solution de NaF 1,51 mol/L pour provo- 
quer la précipitation compléte de ces ions sous forme de 
CrF3(s) et de MgF;(s). La masse totale du précipité est de 
49,6 g. Trouvez la masse de Cr** dans la solution originale. 
Trouvez le volume d’acide chlorhydrique 0,110 mol/L néces- 
saire pour réagir complétement avec 1,52 g de AI(OH)3. 

On prépare une solution en mélangeant 0,10 L d’une solu- 
tion de NaCl 0,12 mol/L avec 0,23 L d’une solution de 
MgCl, 0,18 mol/L. Quel volume d’une solution de nitrate 
d'argent 0,20 mol/L est nécessaire pour précipiter tous les 
ions Cl dans la solution sous forme de AgC1? 

Une solution contient un ou plusieurs des ions suivants: Ag*, 
Ca** et Cu2*. Quand on ajoute du chlorure de sodium a la 
solution, il ne se forme pas de précipité. Quand on ajoute du 

sulfate de sodium 4 la solution, il se forme un précipité blanc. 

Apres avoir filtré le précipité, on ajoute du carbonate de 

sodium a la solution restante, ce qui produit un nouveau pré- 

cipité. Quels ions étaient présents dans la solution originale ? 

Ecrivez les équations ioniques nettes décrivant la formation 

de chacun des précipités observés. 

Problemes défis 

@71. Lacidité des lacs contaminés par des pluies acides (HNO; et 

&72. 

73. 

(Mj 77. 

H,SO,) peut étre neutralisée grace a un processus appelé 

chaulage, au cours duquel on déverse de la chaux (CaCO3) 

dans l’eau. Quelle masse de chaux (en kilogrammes) faudrait- 

il pour neutraliser complétement I’eau d’un lac de 15,2 mil- 

liards de litres qui contient H,SO, 1,8 X 10> mol/L et HNO; 
8,7 X 10° mol/L? 

On ajoute souvent du carbonate de sodium aux détergents a 

lessive pour adoucir l’eau dure et améliorer Vefficacité du 

détergent. Supposons qu’un mélange de détergent donné est 

concu pour adoucir l’eau dure qui contient Ca 355 10m 

mol/L et Mg?* 1,1 < 10~> mol/L et que la capacité moyenne 

d’une machine 4 laver est de 72 L d’eau. S’il faut utiliser 

0,65 kg de détergent par brassée, déterminez quel pourcentage 

(en masse) de carbonate de sodium le détergent doit renfermer 

pour précipiter complétement tous les ions calcium et magné- 

sium dans l’eau d’une brassée moyenne. 

L’empoisonnement au plomb est une affection grave résultant 

de l’ingestion de plomb apporté par les aliments et eau ou 

par d’autres sources environnementales. II affecte le systeme 

nerveux central, causant divers sympt6mes neurologiques 

comme l’inattention, la léthargie et la perte de coordination 

motrice. Lempoisonnement au plomb est traité par des agents 

nombre de molécules de chaque type est égal des deux cétés 

de l’équation. » 

Soit la réaction 

4 K(s)+ On(g) — 2 K,0(s) 

@ 68. 

@& 09. 

@70. 

&74. 

@ 75. 

393 Exercices 

Une solution contient un ou plusieurs des ions suivants: 

Hg)", Ba®* et Fe’*. Quand on ajoute du chlorure de potas- 
sium a la solution, il se forme un précipité. Aprés avoir filtré 

le précipité, on ajoute du sulfate de potassium a la solution 

restante, ce qui ne produit aucun précipité. Quand on ajoute 

du carbonate de potassium & la solution restante, il se forme 

un précipite. Quels ions étaient présents dans la solution ori- 

ginale ? Ecrivez les équations ioniques nettes décrivant la for- 

mation de chacun des précipités observés. 

Un mélange contient 30,35 % d’hexane (CsH)4), 15,85 % d’hep- 

tane (C7Hj¢) et le reste est de l’octane (CgHjg). Quelle masse 

maximale de dioxyde de carbone est produite par la combus- 

tion complete de 10,0 kg de ce mélange combustible ? 

Un mélange d’ilménite (FeTiO;) et de sable contient 22,8 % 

d’ilménite en masse et la premiére réaction est effectuée avec 

un rendement de 90,8 %. Si la seconde réaction est effectuée 

avec un rendement de 85,9 %, quelle masse de titane peut-on 

obtenir de 1,00 kg du mélange ilménite-sable ? 

1) 2 FeTiO, + 7 Cl, + 6C —> 2 TICl, + 2 FeCl, + 6 CO 
(900 °C) 

2) TiCl, + 2Mg —> 2 MeCl, + Ti 
(1100 °C) 

chélatants, des substances qui se lient aux ions de métaux, ce 

qui permet d’éliminer le plomb, qui est rejeté dans Purine. Le 

succimer (C4yH,O,S>) est un agent chélatant moderne utilisé a 

cette fin. Supposons que vous essayiez de déterminer la dose 

appropriée pour traiter un empoisonnement au plomb par le 

succimer. Quelle masse minimale de succimer (en milli- 

grammes) faudrait-il pour fixer tout le plomb présent dans ja 

circulation sanguine du patient? Supposez que le taux de 

plomb dans le sang du patient est de 45 g/dL, que le volume 

sanguin total est de 5,0 L et que | mol de succimer se fixe a 

1 mol de plomb. 

Laluminium métallique réagit avec MnO, a des températures 

élevées pour former le manganése métallique et l’oxyde d’alu- 

minium. Un mélange des deux réactifs contient 67,2 % de Al. 

Trouvez le rendement théorique (en grammes) du manganese 

dans la réaction de 250 g de ce mélange. 

Uhydrolyse du composé BsHy forme de l’acide borique, H;BO3. 

La fusion de l’acide borique avec oxyde de sodium forme un 

sel, le borate de sodium, Na B40 7. Sans écrire de réactions 

completes, trouvez la masse (en grammes) de BsHo requise 

pour former 151 g de borate de sodium a laide de cette 

séquence de réactions. 

La masse molaire de K est de 39,09 g/mol et celle de O> de 

32,00 g/mol. Sans effectuer aucun calcul, choisissez les 

conditions dans lesquelles le potassium est le réactif limitant 

et expliquez votre raisonnement. 

(a) 179 g de K, 31 g de O). 
(b) 16 g de K, 2,5 g de Op. 

(c) 165 kg de K, 28 kg de Op. 

(d) 1,5 g de K, 0,38 g de Op. 
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(Mj 78. Soit la réaction 

2 NO(g) + 5 H2(g) —~ 2 NH3(g) + 2 H,O(g) 

Un melange réactionnel contient initialement 5 mol de NO et 

10 mol de H5. Sans effectuer aucun calcul, déterminez laquelle 

des réponses suivantes représente le mieux le mélange apres 

réaction complete des réactifs. Expliquez votre raisonnement. 

(a) 1 mol de NO, 0 mol de Hy, 4 mol de NH3, 4 mol de HO. 

(b) 0 mol de NO, 1 mol de H5, 5 mol de NH3, 5 mol de H,0. 

(c) 3 mol de NO, 5 mol de H5, 2 mol de NH;, 2 mol de HO. 

(d) 0 mol de NO, 0 mol de H5, 4 mol de NH3, 4 mol de H,0. 

M| 79. Soit la réaction 

2 NoH4(g) + N204(g) — 3 No(g) + 4 H2O(g) 

Examinez la représentation suivante d’un mélange initial de 

N>H, et de N5O,: 

Lequel de ces cercles représente le mieux le mélange réac- 

tionnel aprés réaction complete des réactifs ? 

80. La réaction suivante se produit dans un récipient fermé : 

A(g) + 2 B(g) —> 2 C(g) 
Un mélange réactionnel contient au départ 1,5 L de A et 2,0 L 

de B. En supposant que le volume et la température du 

mélange réactionnel demeurent constants, quel est le pourcen- 

tage de changement de la pression si la réaction est complete ? 

Soit les composés ioniques génériques de formules A,X et 

BY, et les régles de solubilité suivantes : 

A>X soluble; BY> soluble; AY insoluble ; BX soluble 

Représentons les ions A* par des cercles, les ions B?* par des 

carrés, les ions X?> par des triangles, et les ions Y par des 

losanges. On peut représenter les solutions des deux composés 

(AX et BY>) de la facon suivante : 

A,X(aq) 

Dessinez une représentation a l’échelle moléculaire montrant 

le résultat du mélange des deux solutions ci-dessus et écrivez 

une €quation pour représenter la réaction. 



ANNEXE | 

OPERATIONS MATHEMATIQUES COURANTES EN CHIMIE 

A. Notation scientifique 
Un nombre écrit en notation scientifique se compose 
dune partie décimale, qui est généralement un chiffre 

entre | et 10, et d’une partie exponentielle, qui est le 

chiffre 10 élevé 4 un exposant n. 

Exposant (n) 

12x 10710 
Partie décimale Partie exponentielle 

Les nombres ci-dessous sont tous écrits en notation 

scientifique et en notation décimale. 

L0><10° = 100 000 LOX 10° = 0,000 010 

C110" =6700 CT 10 —=(0067 

Un exposant positif (n) représente le chiffre | multiplié 

n fois par 10. 

Oe is 

(= <0 

(02a 105.107. 100 

10° = 1x 10 X 10 X 10 = 1000 

Un exposant négatif (—n) représente le chiffre | divisé 

n fois par 10. 

1G aaa = 0,1 
10 

ay 
a 10 x 10 

] = = 0,001 
m2 10 X 10 x 10 

Pour convertir un nombre en notation scientifique, 11 faut 

déplacer le signe décimal pour obtenir un nombre entre 

1 et 10, puis multiplier par 10 élevé a la puissance appro- 

priée. Par exemple, pour écrire 5983 en notation scienti- 

fique, il faut reculer le signe décimal de trois positions 

vers la gauche pour obtenir 5,983 (un nombre entre | et 

10) puis multiplier par 1000 pour contrebalancer le 

déplacement du signe décimal. 

5983 = 5,983 x 1000 

Puisque 1000 = 10°, le nombre s’écrit: 

5983 = 5,983 x 10° 

Il est possible de le faire en une étape en comptant de 

combien de positions il faut déplacer le signe décimal 

pour obtenir un chiffre entre | et 10, puis en écrivant la 

partie décimale multipliée par 10 élevé au nombre de 

positions dont le signe décimal a été déplacé. 

5983 = 5,983 x 10° 
LOU) 

Si le signe décimal est déplacé vers la gauche, comme 

dans l’exemple précédent, l’exposant est positif. Si le 

signe décimal est déplacé vers la droite, l’exposant est 

négatif. 

= —4 0,000 34 = 3,4 x 10 

Pour exprimer un nombre en notation scientifique : 

1. Déplacez le signe décimal de manieére a obtenir 

un chiffre entre 1 et 10. 

2. Ecrivez le résultat de ’étape 1, multiplié par 10 

élevé au nombre de positions dont vous avez 

déplacé le signe décimal. 

¢ L’exposant est positif si vous avez déplacé le signe 

décimal vers la gauche. 

¢ L’exposant est négatif si vous avez déplacé le 

signe décimal vers la droite. 

Voici d’autres exemples: 

290 809 000 

0,000 000 000 070 m 

2.908 090 00 x 108 

TO < 10s an 

Multiplication et division 

Pour multiplier des nombres exprimés en notation scien- 

tifique, multipliez les parties décimales et additionnez les 

exposants. 

Ae Al0°KR: < 104 — GASB io ' 

Pour diviser des nombres exprimés en notation scienti- 

fique, divisez les parties décimales et soustrayez l’expo- 

sant du dénominateur de l’exposant du numerateur. 

Gi 10") _ (4) x 10” 
(B10 \B; | 
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Les exemples ci-dessous décrivent respectivement une 

multiplication et une division. 

(A510 508 < 10> eet 18) 10°” I 

= 65 < 10°? 

C626 10) Wiese = 
—= Sone 

(1.4 X 10°) 14 

= 4.0 oc 10: 

Addition et soustraction 

Pour additionner ou soustraire des nombres exprimés en 

notation scientifique, réécrivez les nombres de maniére a 

ce qu’ils aient tous le méme exposant, puis additionnez 

ou soustrayez les parties décimales. Les exposants 

demeurent inchangés. 

A X 10" 

2B xX 106 

(Ase Bye lOe 

Notez que les nombres doivent avoir le méme exposant. 

Etudiez l’exemple d’addition suivant : 

ASD C10" 
+34 310° 

Il faut d’abord exprimer les deux nombres avec le méme 

exposant. Dans ce cas, réécrivez le nombre du bas et 

effectuez l’addition comme suit: 

4.82 X 10’ 
+0,34 * 10’ 

5,16 X 10’ 

Voici un exemple de soustraction : 

TS e 10° 
=) Say 

Il faut d’abord exprimer les deux nombres avec le méme 

exposant. Dans ce cas, réécrivez le nombre du bas et 

effectuez la soustraction comme suit: 

Tas Seal? 
=(0.19°< 10° 

TA 10° 

Puissances et racines 

Pour élever a une puissance un nombre écrit en notation 

scientifique, élevez la partie décimale a la puissance et 

multipliez l’exposant par la puissance: 
6)! 

(4,0 x 10°) = 4,07 x 10°? 
16 x 102 

= 650 10" 

I 

Pour prendre la n° racine d’un nombre écrit en notation 

scientifique, prenez la n® racine de la partie décimale et 

divisez l’exposant par la racine : 

CMe) each bevel 
on 10 

B. Graphiques 
Les graphiques sont souvent utilisés pour illustrer visuel- 

lement la relation entre deux variables. Par exemple, on 

peut visualiser la relation entre le volume et la pression 

dun gaz: 

500 

400 

300 

Volume (L) 

100 

0 160 320 480 640 800 960 1120 

Pression (mm Hg) 

A Volume en fonction de la pression Graphique du volume d'un 

échantillon de gaz — mesuré dans un tube en forme de J — en fonction 

de la pression. Le graphique montre qu'il existe une relation inverse 

entre le volume et la pression. 

Laxe horizontal, ou axe des x, sert normalement a 

représenter la variable indépendante. L’axe vertical, ou 

axe des y, sert normalement a représenter comment 

lautre variable (dite dépendante) est modifiée par un 

changement de la variable indépendante. Dans ce cas, le 

graphique montre que lorsque la pression d’un échantil- 

lon de gaz augmente, son volume diminue. 

En chimie, de nombreuses relations sont linéaires, 

de sorte que si une variable est modifiée d’un facteur n, 

autre variable change aussi d’un facteur n. Par exemple, 

le volume d’un gaz est lié de fagon linéaire au nombre de 

moles de ce gaz. Lorsque deux quantités sont en relation 

linéaire, un graphique de l’une en fonction de l’autre 

donne une droite. Ainsi, le graphique ci-dessous montre 

en quoi le volume d’un échantillon de gaz parfait dépend 

du nombre de moles de gaz dans I’échantillon. 



Volume (L) 

O O22 Of Of Of I@ 1p ie 

Nombre de moles (1) 

A Volume en fonction du nombre de moles Le volume d'un 

échantillon de gaz augmente de facon linéaire avec le nombre de moles 

de gaz que contient |’échantillon. 

ANNEXE! Opérations mathématiques courantes en chimie 

Une relation linéaire entre n’importe quelle paire de 

“variables x et y peut étre exprimée par l’équation suivante: 

y=mxt+b 

ou m est la pente de la droite et b est le point d’intersec- 

tion avec l’axe des y. La pente est la variation de y divisée 

par la variation de x. 

Ay 
ANG 

m 

Pour le graphique ci-dessus, il est possible d’estimer la 

pente simplement a partir des variations approximatives 

de y et de x pour un intervalle donné. Par exemple, entre 

x = 0,40 mol et x = 1,20 mol, Ax = 0,80 mol et Ay ~ 18 L. 

La pente est donc: 

Se EE 

Ax 0,80 mol 
m = 23 L/mol 

397 





ANNEXE II 

REPONSES AUX EXERCICES DE FIN DE CHAPITRE 

CHAPITRE 1 1.5 Pur (élément Mélange (homogéne 
1.1 (a) Cet énoncé est une théorie parce qu’il propose une Substances ou compose) ou hétérogene) 

explication. Il est impossible d’observer des atomes Aluminium Elément xX 
individuels. : 

(b) Cet énoncé est une observation. Sooo ‘ : Homer e ae 

(c) Cet €noncé est une loi parce qu’il résume de nombreuses Acces poutnes x 
observations et peut expliquer un comportement futur. 

(d) Cet énoncé est une observation. eee poulet x WEEN 

(e) Cet énoncé est une loi parce qu’il résume de nombreuses Eau Compose K 
observations et peut expliquer un comportement futur. Café X Homogéne 

(f) Cet énoncé est une loi parce qu’il résume de nombreuses Glace Composé X 

observations et peut expliquer un comportement futur. Carbone Flament x 

(g) Cet €noncé est une loi parce qu’il résume de nombreuses 

observations et peut expliquer un comportement futur. ) ’ 
: , Fake a 1.6 (a) Substance pure qui est un composé. 

(h) Cet Enoncé est une théorie parce qu’il propose une Mél Na 
. . oO rod explication. (b) Mélange hétérogeéne. 

(c) Mélange homogene. 

1.2 (a) Si on divise la masse de l’oxygene par la masse du car- : (d) Substance pure qui est un élément. 
bone, le résultat est toujours 4/3. 

; (e) Substance pure qui est un élément. 
(b) Si on divise la masse de ’oxygeéne par la masse de 

; : 5 (f) Mélange homogéne. 
Vhydrogéne, le résultat est toujours 16. i ra 

(g) Substance pure qui est un composé. . 
(c) Ces observations donnent a penser que les masses 

des éléments dans les molécules sont des rapports de 

nombres entiers (4:3 et 16:1, respectivement, pour les 1.7 (a) Propriété physique. 

parties (a) et (b)). 

(h) Substance pure qui est un composé. 

(b) Propriété chimique. 

(d) Les atomes se combinent dans des rapports de petits 

nombres entiers et non dans des rapports de poids 

aléatoires. 

(c) Propriété physique. 

(d) Propriété physique. 

(e) Propriété physique. 

1.3 De nombreuses hypothéses peuvent étre formulées. Une 

hypothése avancerait qu'une grande explosion a généré 

les galaxies dont les fragments s’éloignent encore les uns 

des autres. (c) Propriété chimique. 

1.8 (a) Propriété physique. 

(b) Propriété physique. 

(d) Propriété chimique. 

1.4 (a) Mélange homogéne. 

(b) Substance pure qui est un compose. 

(c) Substance pure qui est un élément. 

(e) Propriété physique. 

1.9 (a) Propriété chimique. 

(d) Mélange hétérogéne. (b) Propriete physique. 
. 2 N sm Cel ye) eee S] 2 ; 

(e) Habituellement un mélange homogéne. Dans certains (c) Propriété physique 

cas, il peut y avoir présence d’un sédiment; c’est alors (d) Propriété chimique. 

un mélange hétérogene. (e) Propriété physique. 

(f) Mélange hétérogene. (f) Propriété physique. 

(g) Substance pure qui est un élément. (g) Propriété chimique. 

(h) Substance pure qui est un composé. (h) Propriété physique. 
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1.10 (a) Changement chimique. 

1.12 

1.13 

1.14 

1.16 

1.17 

1.18 

1.19 

1.20 

1.21 

1.22 

1.23 

1.24 

1.25 

1.26 

1.27 

1.28 

(b) Changement physique. 

(c) Changement chimique. 

(d) Changement chimique. 

(e) Changement chimique. 

(f) Changement physique. 

(g) Changement physique. 

(h) Changement chimique. 

(a) Changement physique. 

(b) Changement chimique. 

(c) Changement physique. 

(d) Changement physique. 

(e) Changement chimique. 

(f) Changement physique. 

(a) 0°C. (d) 310,2 K. 

(b) 321 E: (e) —459,67 °F. 

@) =733 1k 

SO (Con AOGIK, 

56,7 °C ou 329,8 K. 

(a) 38 nanosecondes = 38 ns. 

(b) 5,7 picogrammes = 5,7 pg. 

(c) 59 mégalitres = 59 ML. 

(d) 930 mégametres = 930 Mm. 

@)y 38510 “s: 

(b) 132-109" s, 

(e153: 105m: 

(d) 1,22 x 10-4 m. 

(b) 5,15 X 10° dm ou 5,15 X 10’ cm. 

(c) 1,223 55 X 10° ms ou 0,122 355 ks. 

(d) 3,345 X 10°J ou 3,345 X 10° mJ. 

(a) 254,998 km. 

(b) 0,254 998 Mm. 

(c) 2,549 98 x 108mm. 

(d) 2,549 98 * 107cm. 

1 X 10*cm?. 

64 cubes de | cm de cété. 

6,50 g/cm’, ce n’est pas du cuivre pur. 

4.49 g/em?. 

1,26 g/em?. 

19,2 g/mL, pourrait étre de lor. 

(a) 4,63 X 10°¢. (b)is7 ky 

(a) 22,44 g. (b) 8,32 mL. 

(a) 73,0 mL. (d) 27,43 °C. 

(b) 88,2 °C. (e) 4,50 mL. 

(c) 645 mL. (f) 0,873 g. 

(a) 1050 501 km. 

(b) 9. 20 m. 
©) SAP 66 P08 BAe pprs. 
(d) 6,66 1 090 cm. 
(e) 180 701 mi. 

(f) 6,88 1040 m. 
(g) 6.685710 cm. 
(h) 90 201 m. 

1.29 (a) Trois chiffres significatifs. 

(b) Ambigus. Le 3, le | et le 2 sont significatifs (regle 1). 

Les zéros placés a la fin du nombre sont avant une 

virgule décimale implicite et sont par conséquent 

ambigus (régle 4). En l’'absence d’information addi- 

tionnelle, on peut supposer trois chiffres signifi- 

catifs. I] vaut mieux exprimer ce nombre dans la 

notation scientifique sous la forme 3,12 x 10° pour 

indiquer trois chiffres significatifs ou sous la forme 

3,120 00 X 10° pour en indiquer six. 

(c) Trois chiffres significatifs. 

(d) Cing chiffres significatifs. 

(e) Ambigus. Le 2 est significatif (régle 1). Les zéros pla- 

cés ala fin du nombre sont avant une virgule décimale 

implicite et sont par conséquent ambigus (regle 4). En 

labsence d’information additionnelle, on peut suppo- 

ser un chiffre significatif. Il vaut mieux exprimer ce 

nombre dans la notation scientifique sous la forme 

2 X 10° pour indiquer un chiffre significatif ou sous 

la forme 2,000 X 10° pour en indiquer quatre (régle 4). 

(f) Quatre chiffres significatifs. 

(g) Un chiffre significatif. 

(h) Ambigus. Le 1, le 8 et le 7 sont significatifs (régle 1). 

Le premier zéro est significatif parce que c’est un 

zéro interne (régle 2). Les zéros placés a la fin du 

nombre sont avant une virgule décimale implicite et 

sont par conséquent ambigus (régle 4). En absence 

d’information additionnelle, on peut supposer trois 

chiffres significatifs. I] vaut mieux exprimer ce 

nombre dans la notation scientifique sous la forme 

1,087 10° pour indiquer quatre chiffres significa- 

tifs ou sous la forme 1,087 00 X 10° pour en indiquer 

six (régle 4). 

Sept chiffres significatifs. 

Ambigus. Le 3 et le 8 sont significatifs (régle 1). Le 

premier zéro est significatif parce que c’est un zéro 

interne. Les zéros placés a la fin:du nombre sont 

avant une virgule décimale implicite et sont par 

conséquent ambigus (regle 4). En absence d’infor- 

mation additionnelle, on peut supposer trois chiffres 

significatifs. Il vaut mieux exprimer ce nombre dans 

la notation scientifique sous la forme 3,08 x 10+ 

pour indiquer trois chiffres significatifs ou sous la 

forme 3,0800 X 104 pour en indiquer cing (régle 4). 

1.30 (a) Non exacte. 

1.31 

1.32 

1.33 

(b) Exacte. 

(c) Non exacte. 

(d) Non exacte. 

(e) Exacte. 

(f) Non exacte. 

(g) Exacte. 

(a) 156,9. (b) 156,8. (c) 156.8. (d) 156,9. 

(a) 7,98 X 104. (c) 2,35. 

(DSS 10" (d) 4,54 xX 107. 

(a) 1,84. (d) 34. (g) 2. 

(b) 0,033. (e) 6 X 102. (h) 223. 

(c) 0,500. (f) 6,4 < 107, 



1.34 

1.35 

1.36 

1.37 

1.38 

1.39 

1.40 

1.41 

1.42 

1.43 

1.44 

1.45 

1.46 

1.47 

1.48 

1.49 

1.50 

1.51 

1.52 

1°53 

1.54 

1.55 

1.56 

1.57 

1.58 

S59 

(a) 41,4. (d) 0,42. (g) 0,6. 

(b) 133,5. (e) 0,103. (h) 491. 
(c) 73,0. (6) 1252:5. 

(a) 391,3. (d) 5,93 x 10%. (g) 7,7 — 10° 
(pot x 10% (e) 13,8. (h) 5,31. 
(c) 5,96. (f) 64. 

(a) 2,78 X 10* cm?. (d) 0,0289 um. 
(b) 1,898 X 10> kg. 

(c) 1,98 X 107 cm. 

(e) 1,432 L. 

(f) 1,211 X 10° Gm. 

(a) 89,8 po. 

(b) 5,62 lb. 

(O25) pt. 

(d) 6,18 po. 

(e) 68,8 mm. 

(f) 1,8 X 10° cm. 

(g) 4,782 X 10° Ib. 

(h) 0,663 km. 

5,0 X 10! min. 

5,0 h. 

29 mi/gal US. 

to 10° cm? 

(a) 1,95 X 107+ km?. 

(b) 1,95 X 104 dm?. 

(c) 1,95 X 10° cm?. 

fa) 115) 10 kim?. 

(b) 1,15 X 10° dm?. 

(c) 1,15 X 108 cm’. 

(a) 4,36 X 107! mi’. (b) 1,136.10? me 

0,95 mL. 

4.1 mL. 

410 km. 

3 SST SS 10! 

12 10" ps. 

(a) Extensive. (c) Intensive. (e) Extensive. 

(b) Intensive. (d) Intensive. 

—40 °C. 

SERAt 

(c) 6,9 X 104. fae? < 10". (b) 0,0159. 

0,34 $ CAN. 

iam. = Lo 10%: 

Marble = 3,0 6 10? 8 

(b) La comparaison des deux valeurs 1,9 X 10* g par 

rapport 23,0 10° g montre une difference de poids 

d’un facteur prés de 10. Cette différence devrait suffire 

4 déclencher l’alarme et a alerter les autorités de la 

présence d’un voleur. 

4,1 X 10'4 g/cm’. 

13 po’. 

0,284 Ib/po*. 

7,6 g/cm?, 

1.60 

“1.61 

1.62 

1.63 

1.64 

1.65 

1.66 

1.67 

1.68 

1.69 

1.70 

1.71 

1.72 

1.73 

1.74 

1.75 

1.76 

1.77 

ANNEXE! Réponses aux exercices de fin de chapitre 

0,77 po. 

Balle 10? Ib. 

1,99 X 10° kg. 

8,6 km. 

6,8 X 10°? %. 

Bul lO? %. 

0,661 2. 

84 m. 

0,492. 

ORCAS 7 Sicmae 

25.0 CAl19S,7 Can: 

7,3 * 10% g/cm’. 

4 x 10' mg CO. 

(a) 1,6 X 10°°°L par NC. 

(b) 1,3 X 107'® g O, par NC. 

© 17 107 gO». 

13 %. 

(d) 1,3 X 102° NC. 

(e) 2,0L. 

50% des sphéres sont en cuivre. 

Non. Etant donné que le contenant est scellé, les atomes 

et les molécules peuvent se déplacer, mais ils ne peuvent 

pas s’échapper. Si aucun atome ou molécule ne s’échappe, 

la masse doit étre constante. 

(c) est la meilleure représentation. Lorsque du dioxyde de 

carbone solide (glace séche) se sublime, il change d’état 

en passant de solide 4 gazeux. Les changements d'état 

sont des changements physiques, de sorte qu’aucune 

liaison moléculaire n’est rompue. Ce diagramme montre 

les molécules avec un atome de carbone et deux atomes 

d’oxygéne liés ensemble dans chaque molécule. Les 

autres diagrammes n’ont pas de molécules de dioxyde 

de carbone. 

(a) 

(b) 

401 
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(One 

1.78 La substance A avec une masse volumique de 1,7 g/cm? est 

plus dense que la substance B avec une masse volumique 

de 1,7 kg/m’. 

1.79 (a) Le bloc de couleur foncée a une masse plus grande, 

mais un volume plus petit; il est donc plus dense que 

le bloc de couleur pale. 

(b) Le bloc de couleur pale est plus lourd que le bloc de 

couleur foncée, et les deux blocs ont le méme volume ; 

le bloc de couleur pale est donc plus dense. 

(c) Le bloc le plus gros est le bloc le plus lourd, de sorte 

qu’on ne peut pas déterminer quel bloc est le plus 

dense avec cette information. 

1.80 (a) Cet énoncé correspond le mieux a une Ioi. 

(b) Cet énoncé est une théorie. 

(c) Cet énoncé correspond le mieux a une observation. 

(d) Cet énoncé correspond le mieux a une loi. 

CHAPITRE 2 

2.1 1,836 15 x 10° électrons. 

2.2 (a) Vrai. (b) Vrai. (c) Vrai. (d) Faux. 

8) (Gi) Wareat. (b) Vrai. (c) Faux. (d) Faux. 

2.4 (a) 3Na. _—(b) ‘80. (©) AL (d) '31. 

2.5 (a) Ar-40. (b) Pu-239. (c) P-3l. (d) F-19. 

2.6 (a) Protons = 7; neutrons = 7. 

(b) Protons 

(c) Protons = 86; neutrons = 136. 

(d) Protons 

(e) Protons = 19; neutrons = 21. 

(f) Protons = 88; 

(g) Protons = 43; 

II ; neutrons = 12. 

ll (ee) Nw ; neutrons = 126. 

neutrons = 138. 

neutrons = 56. 

(h) Protons = 15; neutrons = 18. 

2.7 

2.8 

29 

2.10 

2.11 

2.12 

2.13 

2.14 

2.15 

2.16 

2.17 

'C protons = 6 neutrons = 8. 

eh protons = 92 neutrons = 143. 

(a) Ni2*: 28 protons ; 26 électrons. 

(b) S?-: 16 protons; 18 électrons. 

(c) Br : 35 protons; 36 électrons. 

(d) Cr** : 24 protons; 21 électrons. 

(e) Alt: 13 protons; 10 électrons. 

(f) Se? : 34 protons ; 36 électrons. 

(g) Ga**: 31 protons ; 28 électrons. 

(h) Sr?* : 38 protons ; 36 électrons. 

(a) 07%! (c) Al**. (e) Mg?*. (g) F. 

(b) K*. (d) Rb*. Gy Ne (h) Na*. 

_ 2S Se es = Nombien, - Nommres 
Symbole = lonformé = d’électrons_—_‘ de protons 

Ca Cat* 18 20 
Be Be?* 2 4 

Se Se?- 36 34 

In In3+ 46 49 

apes Nombre — Nombres 
Symbole = lonformé = d’électrons de protons ~ 

cl clr 18 ae 
Te Te?- 54 52 

Br Br 36 35 

Sr Se 36 38 

(a) Na, métal. 

(b) Mg, métal. 

(c) Br, non-métal. 

(d) N, non-métal. 

(e) As, métalloide. 

(a) Pb, métal. 

(b) I, non-métal. 

(c) K, métal. 

(d) Ag, métal. 

(e) Xe, non-métal. 

(a) Groupe VI A, élément d’un groupe principal. 

(b) Groupe I A, élément d’un groupe principal. 

(c) Groupe V B, élément de transition. 

(d) Groupe VII B, élément de transition. 

(a) Groupe VI B, élément de transition. 

(b) Groupe VII A, élément d’un groupe principal. 

(c) Groupe VI B, élément de transition. 

(d) Groupe I A, élément d’un groupe principal. 

(a) Groupe I A, métal alcalin. 

(b) Groupe VII A, halogéne. 

(c) Groupe II A, métal alcalino-terreux. 

(d) Groupe II A, métal alcalino-terreux. 

(e) Groupe VIII A, gaz noble. 



2.18 (a) Groupe VII A, halogéne. 

(b) Groupe IT A, métal alcalino-terreux. 

(c) Groupe II A, métal alcalin. 

(d) Groupe VIII A, gaz noble. 

(e) Groupe VII A, halogéne. 

2.19 (a) N et Ni ne sont pas semblables. L’azote est un non- 
métal; le nickel est un métal. 

(b) Mo et Sn ne sont pas les plus semblables. Bien que les 
deux soient des métaux, le molybdéne est un métal de 
transition et l’étain est un métal d’un groupe principal. 

(c) Na et Mg ne sont pas semblables. Bien que les deux 

soient des métaux d’un groupe principal, le sodium fait 

partie du groupe I A et le magnésium, du groupe II A. 

(d) Cl et F sont les plus semblables. Le chlore et le fluor 

font tous les deux partie du groupe VII A. Les élé- 

ments appartenant a un méme groupe ont des proprié- 

tés chimiques semblables. 

(e) Siet P ne sont pas les plus semblables. Le silicium est 

un métalloide et le phosphore est un non-métal. 

2.20 (a) L’azote et l’oxygéne ne sont pas les plus semblables. 

Bien que les deux soient des non-métaux, N fait partie 

du groupe V A et O, du groupe VI A. 

(b) Le titane et le gallium ne sont pas les plus semblables. 

Bien que les deux soient des métaux, Ti est un métal de 

transition et Ga est un métal d’un groupe principal. 

(c) Le lithium et le sodium sont les plus semblables. Li et 

Na sont tous les deux dans le groupe I A. Les éléments 

appartenant 4 un méme groupe ont des propriétés 

chimiques semblables. 

(d) Le germanium et l’arsenic ne sont pas les plus sem- 

blables. Ge et As sont tous les deux des métalloides et 

partagent certaines propriétés, mais Ge fait partie du 

groupe IV A et As, du groupe V A. 

(e ~— Largon et le brome ne sont pas les plus semblables. 

Bien qu’ils soient tous les deux des non-métaux, Ar 

fait partie du groupe VIII A et Br, du groupe VII A. 

2.21 85,47 u. 

DP KEN le 

2.23 121,8 u; l’élément est l’antimoine. 

2.24 Abondance naturelle: 50,69 %. 

Masse: 78,92 u. 

(g) Covalente. 

(h) Métallique. 

(i) Covalente. 

2.25 (a) Covalente. 

(b) Ionique. 

(c) Métallique. 

(j) lonique. 

(k) Covalente. 

(d) Ionique. 

(e) Métallique. 

(f) Covalente. 

2.26 (a) Atomique. (e) Moléculaire. 

(b) Moléculaire. 

(c) Atomique. 

(d) Moléculaire. 

(f) Moléculaire. 

(g) Atomique. 

(h) Moléculaire. 

(c) Composé. 

(d) Elément. 

2.27 (a) Elément. 

(b) Composé. 

2.28 (a) NH3. (b) C>H,. (c) SO3. 

2.29 

2.30 

2.31 

2.32 

2.33 

2.34 

2.35 

2.36 

2.37 

2.38 

ANNEXE II 403 Réponses aux exercices de fin de chapitre 

(a) NO). (b) H,S. (c) CHy. 

(a) Elément moléculaire. 

(b) Composé moléculaire. 

(c) Elément atomique. 

(a) Composé ionique. 

(b) Elément moléculaire. 

(c) Composé moléculaire. 

(a) 3 atomes de calcium, 2 atomes de phosphore et 

8 atomes d’oxygene. 

(b) | atome de strontium et 2 atomes de chlore. 

(c) 1 atome de potassium, | atome d’azote et 3 atomes 

d’oxygene. 

(d) | atome de magnésium, 2 atomes d’azote et 4 atomes 

d’oxygene. 

(e) | atome de baryum, 2 atomes d’oxygene et 2 atomes 

d’hydrogeéne. 

(f) 1 atome d’azote, 4 atomes d’hydrogéne et | atome de 

chlore. 

(g) 1 atome de sodium, | atome de carbone et | atome 

d’azote. 

(h) | atome de baryum, 2 atomes d’hydrogéne, 2 atomes 

de carbone et 6 atomes d’oxygéne. 

(c) SrBrp. 

(d) BeCl,. 

(a) Mes. 

(b) BaO. 

(e) AlbS3. 

(f) AlsO3. 
(g) Na,O. 

(h) Srl. 

(a) Ba(OH)),. 

(b) BaCrOy,. 

(c) Ba3(PO4)>. 

(d) Ba(CN)>. 

(a) Na,CO3. 

(b) Na3PO,. 

(c) HPO,?-. 

(d) NaC>H,0,. 

(a) Nitrure de magnésium. 

(b) Fluorure de potassium. 

(c) Oxyde de sodium. 

(d) Sulfure de lithium. 

(e) Fluorure de césium. 

(f) Iodure de potassium. 

(g) Chlorure de strontium. 

(h) Chlorure de baryum. 

(a) Chlorure d’étain(IV). 

(b) Iodure de plomb(II). 

(c) Oxyde de fer(II1). 

(d) Iodure de cuivre(I]J). 

(e) Oxyde d’étain(1V). 

(f) Bromure de mercure(II). 

(g) Chlorure de chrome(II). 

(h) Chlorure de chrome(III). 

(a) Oxyde d’étain(1]). 

(b) Sulfure de chrome (III). 

(c) lodure de rubidium. 

(d) Bromure de baryum. 
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nw ta a) 

2.40 

2.41 

2.42 

2.43 

2.44 

2.45 

2.46 

2.47 

2.48 

Reponses aux exercices de fin de chapitre 

(e) Sulfure de baryum. 

(f) Chlorure de fer(IIL). 

(g) Chlorure de plomb(1V). 

(h) Bromure de strontium. 

(a) Nitrite de cuivre(1). 

(b) Acétate de magnésium. 

(c) Nitrate de baryum. 

(d) Acétate de plomb(II). 

(e) Chlorate de potassium. 

(f) Sulfate de plomb(ID). 

(g) Hydroxyde de baryum. 

(h) Iodure d’ammonium. 

(i) Perbromate de sodium. 

(j) Hydroxyde de fer(III). 

(k) Sulfate de cobalt(II). 

(1) Hypochlorite de potassium. 

(a) NaHSO3. (e) RbHSO,. (i) PbCrO,. 

(b) LiMnQ,. (f) KHCO3. (j) CaF). 

(c) AgNO3. (g) CuCl. (k) KOH. 

(d) K,SOx,. (h) CulO3. (I) Fe3(PO4)>. 

(a) Sulfate de cobalt(II) heptahydraté. 

(b) IrBr3-4H,O. 

(c) Bromate de magnésium hexahydraté. 

(d) K,CO3-2H,0. 

(e) Co3(PO4)>:8H50. 

(f) Chlorure de béryllium dihydrate. 

(g) CrPO43H,O. 

(h) Nitrite de lithium monohydrate. 

(a) Monoxyde de carbone. 

(b) Triiodure d’azote. 

(c) Tétrachlorure de silicium. 

(d) Tétraséléniure de tétraazote. 

(e) Pentaoxyde de diazote. 

(f) Trioxyde de soufre. 

(g) Dioxyde de soufre. 

(h) Pentafluorure de brome. 

(i) Monoxyde d’azote. 

(j) Trioxyde de xénon. 

(a) PCls. (d) PFs. (g) Cl,0. 

(b) ClO. (e) PSs. (h) XeFy. 

(c) SoFy. (f) BBr;. (i) CBry. 

(a) Acide iodhydrique. (e) Acide chlorhydrique. 

(b) Acide nitrique. (f) Acide chloreux. 

(g) Acide sulfurique. 

(h) Acide nitreux. 

(c) Acide carbonique. 

(d) Acide acétique. 

(a) HF. 

(b) HBr. 

(e) HCN. 
(f) HCIOs. 

(c) H,SO3. 

(d) H;PO,. 

4,822 45 x 10’ C/kg. 

127,054 u. 

238 239 241 2a 235 244 > 
Sp cegNDs coe Milling kane AC OUls, Ch 

2.49 

Ma?* 9125" 25 12 10 13 ca 

2.51, 17102 ke. 

2.52 Vigan = 8.2 10 par. 

Vine = 1A 102 pmr: 

% volume = 5,9 X 107!?%. 

2.53 4,76 X 1074 atomes Cu. 

2.54 %p 19 = 20, % et %p.1, = 80, %. 

2.55 %zi6 = 7,494% et %1 47 = 92,506 %. 

2.56 2,4 x 10! atomes Pb. 

2.57 1,7 X 107? atomes Au. 

2.58 (a) 72% Wt-296, 4% Wt-297, 24% Wt-298. 

(b) 296,482 u. 

2.59 0,0903 g Co. 

2.60 63,67 u. 

2.61 25,06 u. 

2.62 Noyau de Li-6 

OOO 
OOO 
75 atomes de Li-6. 

Noyau de Li-7 

OOO 
OOOO 

2.63 (c) 7,00 u. 

2.64 Si l’unité de masse atomique et la mole ne sont pas basées 

sur le méme isotope, les valeurs numériques des masses 

obtenues pour un atome de matiére et 1 mol de matiére 

ne seront pas les mémes. Si, par exemple, la mole était 

basée sur le nombre de particules de C-12 mais que 

Punité de la masse atomique était calculée en fraction de 

la masse d’un atome de Ne-20, le nombre de particules 

et le nombre d’unité de masse atomique qui composent 

| mol de matiére ne seraient pas identiques. Nous n’au- 
rions plus la relation ot la masse atomique d’un atome est 
numériquement égale 4 la masse de 1 mol de ces atomes 
en grammes. 



2.65 

2.66 

La sphére dans un modéle moléculaire représente le 
nuage d’électrons de l’atome. A cette échelle, le noyau 
serait trop petit pour qu’on le voie. 

Lénoncé est incorrect parce qu’une formule chimique est 
basée sur le rapport des atomes combinés, et non sur le 
rapport des grammes combinés. II faudrait lire ’énoncé 
comme suit: «La formule chimique de l’ammoniac (NH3) 
indique que l’ammoniac contient trois atomes W’hydro- 
gene pour chaque atome d’azote. » 

CHAPITRE 3 

3.1 

3.2 

38) 

3.4 

SS 

3.6 

S7/ 

3.8 

eo) 

3.10 

3.11 

3.12 

13,5 g de vapeur d’eau. 

105 kg. 

Echantillon 1: 11,5 gCl/gC; échantillon 2: 9,05 g Cl/g C. 

Les résultats ne sont pas conformes 4 la loi des propor- 
tions définies. 

Echantillon 1; 1,53 gCl/gC; échantillon 2: 1,54 g Cl/g C. 

Les résultats sont conformes a la loi des proportions 

définies. 

23,8 2 F. 

2,06 x 10° g F. 

Rapport: 2; conformes 4 la loi des proportions multiples. 

Rapport A/B: 2. 

Rapport A/C: 4. 

Rapport B/C: 2. 

Conformes a la loi des proportions multiples. 

Rapport 3:2; conforme a la loi des proportions multiples. 

Rapport 3:2; conforme 4a la loi des proportions multiples. 

(a) NON CONFORME;; seuls les atomes d’un méme 

élément ont la méme masse. 

(b) CONFORME;; tous les atomes d’un élément donné 

ont la méme masse et d’autres propriétés qui les dis- 

tinguent des atomes d’autres éléments. 

(c) CONFORME;; les atomes se combinent dans des 

rapports simples de nombres entiers pour former 

des composés. 

(d) NON CONFORME; les atomes d’un élément ne 

peuvent se transformer en atomes d’un autre élément. 

(a) CONFORME; les atomes d’un élément donné ont la 

méme masse et d’autres propriétés qui les distinguent 

des atomes d’autres éléments. 

(b) NON CONFORME; les atomes se combinent dans 

des rapports simples de nombres entiers pour former 

des composés. Un atome d’oxygene se combine en 

fait avec deux atomes d’hydrogéne pour former une 

molécule d’eau. 

(c) CONFORME;; les atomes se combinent dans des 

rapports simples de nombres entiers pour former 

des composés. 

(d) NON CONFORME; les atomes changent la fagon 

dont ils sont liés a d’autres atomes lorsqu’ils forment 

une nouvelle substance, mais ils ne sont ni créés, ni 

détruits. 

S13 

3.14 

S15 

3.16 

3.17 

3.18 

SHI 

3.20 

3.21 

3.22 

3.23 

3.24 

3225 

3.26 

Sye7/ 

ANNEXE II Réponses aux exercices de fin de chapitre 

(a) CONFORME; la majeure partie du volume d’un 
atome est constitué d’espace vide dans lequel sont 
dispersés de minuscules électrons de charge négative. 

(b) CONFORME; la majeure partie de la masse de 
latome et de toutes ses charges positives sont conte- 
nues dans un centre minuscule appelé noyau. 

(c) NON CONFORME;; la théorie nucléaire de 

Rutherford ne prend pas en compte la présence des 

neutrons dans la masse du noyau. 

(d) NON CONFORME; il y a autant de particules de 

charge négative a l’extérieur du noyau qu’il y a de 

particules chargées positivement dans le noyau. 

(a) NON CONFORME:; la majeure partie du volume d’un 

atome est constitué d’espace vide dans lequel sont 

dispersés de minuscules électrons de charge négative. 

(b) CONFORME; il y a autant de particules de charge 

négative a l’extérieur du noyau qu’il y a de particules 

chargées positivement dans le noyau. 

(c) NON CONFORME;; il y a autant de particules 

de charge négative a l’extérieur du noyau qu’il y a de 

particules chargées positivement dans le noyau. 

(d) NON CONFORME; la majeure partie de la masse de 

l'atome et toutes ses charges positives sont contenues 

dans un centre minuscule appelé noyau. 

499 s. 

41 xX 10% km. 

G) @)<© <(b)<@). 
(ii) (a) <(bF) << @<@). 

(i) (b) <<) <@) <a). 

(ii) (a) > @) > ©>(b). 

(a) 4.74 x 104 5" 

(b) 5,96 X 10!* 51. 

(©) 5,8 * 10'8 s—!. 

(a) 2,99 m. (b) 280 m. (c) 3,59 X 10°! m. 

@y314< 1009: 

(b) 3,95 x 10°! J. 

(CNS 1082 J. 

(a) 6,639 X 10°7° J. 

(b) 7,090 X 10-725. 

(ns 537 108 J 

1,31 X 10!° photons. 

1,4 x 107! photons/s. 

(a) 79,8 kJ/mol. 

(b) 239 kJ/mol. 

(c) 798 kJ/mol. 

(a) 7,72 < 10° kJ/mol. (b) 4,69 X 10° kJ/mol. 

Selon Bohr, l’atome est constitué d’un noyau positif autour 

duquel gravitent des électrons sur des orbites (niveaux 

d’énergie) définies. Ces électrons peuvent absorber ou 

émettre des quantités discrétes d’énergie en se déplagant 

entre les diverses orbites. Ces énergies (AZ) sont habituel- 

lement émises sous forme de photons (particules de lumiere 

405 



406 = ANNEXE 1! 

3.28 

3.29 

3.30 

3.31 

3.32 

Ses 

3.34 

S85) 

3.36 

A ye/ 

3.38 

Shsh) 

3.40 

3.41 

Reponses aux exercices de fin de chapitre 

décrites par Einstein), chaque transition (AE) possible 
dans un atome correspondant a un photon d’une couleur 

(longueur d’onde) précise. 

(« paquet » 

d’énergic) 

. ‘ hi oe a ‘ 

OUDIUES ic eae ieee een rob 
é ihe eran 9: \ XX eo HE 

(niveaux 1 |) \ ey 
+4 . Lb PA) 

GiEHerGie) Hens 
‘ 

Dans le modéle de Bohr, I’électron tourne autour de 

son noyau sur des orbites d’énergie (niveaux d’énergie) 

précises. Toutefois, l’électron ne peut posséder que cer- 

taines valeurs bien précises d’énergie potentielle et, 

conséquemment, ne peut prendre que certaines positions 

par rapport 4 son noyau. On dit donc que l’énergie de 

l’électron est quantifiée, car elle ne peut prendre que 

certaines valeurs discrétes. 

Lorsque l’énergie absorbée au départ est de la lumiére 

visible (par exemple, de la lumiére blanche), on observe 

des raies noires sur le spectre de cette lumiére qui tra- 

verse l’échantillon. Il s’agit d’un spectre d’absorption. 

Lorsque l’énergie absorbée au départ par les atomes est 

électrique ou de la lumiére de trés haute énergie (gamma, 

rayons X, ultraviolet), les électrons, en redescendant vers 

des niveaux inférieurs, émettent de la lumiére dans le 

visible. C’est ce qu’on appelle un spectre d’émission. 

n=l. 

(a) Emission d’€énergie. 

(b) Absorption d’énergie. 

(c) Emission d’€énergie. 

SA Ssi7 = Il 

p= Asin = Sy 

(a) 1,22 X 1077 m. 

(b) 1,03 X 10-7 m. 

(c) 4,86 X 1077 m. 

(d) 4,34 <X 107 m. 

(c) 7,40 X 10!3 571, 

(d) 4,02 x 10!3 s7!. 

(a) 1,60 * 10! 571. 

(b) 316 x02 s+ 

n=2. 

n= 6. 

Lorsqu’un laser est placé derriére les fentes pour détermi- 

ner quelle fente l’électron traverse, le laser produit un 

éclair lumineux quand un photon est diffracté au point de 

franchissement des fentes, indiquant la fente utilisée, et 

le patron d’interférence est alors absent. Avec le laser en 

fonction, les électrons frappent des positions directement 

derriére chaque fente, comme si c’étaient des particules 

ordinaires (voir la figure, p. 113). 

469 nm. 

3,23 X 10° mis. 

1,09 10? mi. 

La valeur de la longueur d’onde (1,09 < 107*4 m) est 

tellement petite qu’elle n’aura aucun effet sur la trajec- 

toire de la balle. 

3.42 3.29010 ant 

La valeur de la longueur d’onde (3,2 X 10~* m) est telle- 

ment petite qu’elle n’aura aucun effet sur la trajectoire de 

la balle. La nature ondulatoire de la matiére n’est pas 

importante pour les balles de pistolet. 

3.43 Lorbitale 2s a la méme forme que l’orbitale 1s, mais sa 

taille est plus grande et les orbitales 3p ont la méme 

forme que les orbitales 2p, mais sont de plus grande taille. 

De plus, les orbitales 2s et 3p comportent plus de noeuds. 

Orbitale 1s 
Ks 

Orbitale 2p, Orbitale 2p, Orbitale 2p, 

3.44 Les orbitales 4d ont la méme forme que les orbitales 3d, 

mais leur taille est plus grande et l’orbitale 4d comporte 

plus de nceuds. 

Orbitale 3d). Orbitale 3d,, 

Orbitale 3d,. Orbitale 3d,2 _ ,2 
RS Vi Orbitale 3d_2 

3.45 Un électron dans une orbitale 2s est plus prés, en moyenne, 
du noyau. 

3.46 Une orbitale 4p est plus éloignée, en moyenne, du noyau. 

3.47 Lorsque l’on parle de la valence des atomes, on parle du 
nombre d’électrons qui peut réagir chimiquement lors de 
la formation ou du bris des liaisons chimiques. C’est ce 
nombre d’électrons qui détermine les propriétés chimiques 
d'un atome. 



3.48 

3.49 jy 

3.50 

Br 

5.52 

3.59 

3.54 

3.55 

3.56 

RESY/ 

3.58 

3.59 

3.60 

3.61 

3.62 

3.63 

3.64 

3.65 

3.66 

3.67 

3.68 

3.69 

INgie 2, By Ile 

(C8) AM 

lnlee 2, 

Oe Ds toy Oe 

‘Ss = p Ss p d 

Na 2 2 6 1 

C 2 2 2 

He 2 

S 2 2 6 2 4 

6e7 P 

4e- D 

9e- S Ss § 

n=3 he 

(a) 1=0. (c) 1= 0, 1 ou 2. 

(b) /= 0 ou 1. (d) 2=0; 1,2,0w3: 

(a) m, = 0. 

(b) m, = —1,0 ou +1. 

() 7 = 2, SN OS se tebe 22 

CN) ih, = 35 25 S115 0h sll = OU ask 

9 orbitales possibles. 

16 orbitales possibles. 

m, = +’%etm, = —Y%. 

Définit orientation du spin de l’électron; m, = 

est associé au sens antihoraire, alors que m, = —'2 

correspond au sens horaire. 

(c). 

(d) est erronée. 

344 nm. 

730 nm. 

6,34 x 10!” photons/s. 

0,0547 nm. 

2,76 X 104 kJ/mol. 

91,2 nm. 

124-<.10'7.5.". 

(b) 9. 

(b) 5. 

(a) 4. (c) 16. 

(a) 3. (as 

Aa lO 1s. y 

ale in. 

3.70 

3.71 

3.72 

A) 

3.74 

SS 

3.76 

3.77 

3.78 

3.79 

3.80 

3.81 

3.82 

3.83 

3.84 

ANNEXEIl Réponses aux exercices de fin de chapitre 

11 m. 

9,01 %. 

633 nm. 

1,66 %. 

(a) EZ, = 2,51 x 107'8J, 

E, = 1,00 x 107'7J. 

E; = 2,26 X 107!7J. 

(b) UV. 

8,80 X 10°7° J et 2,26 X 10-6 m. 

7,39 X 10° m/s. 

2,4 X 107° photons. 

752 nm. 

027 < 10"! ke. 

(c): le rapport de O du peroxyde d’hydrogéne 4 O de 

l'eau = 16:8 — 2:1, un rapport de petits nombres entiers. 

Dans le modeéle de Bohr pour Il’atome d’hydrogéne, I’élec- 

tron se déplace sur une orbite circulaire (ligne) autour 

du noyau et peut se déplacer d’une orbite a une autre s’il 

absorbe ou émet des quantités discrétes d’énergie. De plus, 

l’électron est traité comme une particule qui se comporte 

selon les lois de la physique classique. Dans le modeéle de 

la mécanique quantique, l’électron posséde 4 la fois les 

propriétés d’une onde et celles d’une particule. Cette dua- 

lité le rend impossible 4 situer exactement dans l’atome. 

On le représente donc comme étant dans une orbitale, 

c’est-a-dire une probabilité de présence de Vélectron a 

Yintérieur d’un volume de l’espace. 

Etant donné que l’électron dans le modéle de Bohr 

demeure sur une orbite circulaire, il serait théoriquement 

possible de connaitre a la fois la position et la vitesse 

de Vélectron. Cela contredit le principe d’incertitude 

d’ Heisenberg, qui stipule que la position et la vitesse sont 

des termes complémentaires qui ne peuvent pas étre 

connus simultanément avec précision, en particulier pour 

une particule si petite. 

La transition de n = 3 > n = 2 cause l’effet photoélec- 

trique, alors que la transition de n = 4 n = 3 ne le fait 

pas. La différence d’énergie entre les niveaux 4 et 3 est 

inférieure a celle entre les niveaux 3 et 2. Par conséquent, 

l’énergie du photon émis lorsque l’électron se déplace de 

4 a 3 est inférieure 4 l’énergie de liaison (f) du meétal. 

Lénergie du photon émis lorsque l’électron effectue la 

transition de n = 3 2n = 2 est plus grande et excéde 

énergie seuil, ce qui cause l’effet photoélectrique. 

(a). 

(a) Patron d’interférence absent. 

(b) Patron d’interférence présent. 

(c) Patron d’interférence absent. 

CHAPITRE 4 

4.1 (a) 157257 2p® 35? 3p°. 

(bys 257.27, 

(c) 1s? 25? 2p®35!. 

(d) 13725725 357 3p°. 
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4.2 (a) | He | 2s? 2p’. (e) | Ne | 352 3p. 

(b) [ Ne] 3s 3p’. (f) [Ar] 4s? 3d? 4p. 
(c) [ He] 2s? 2p°. (g) [Kr] 5s? 4a’. 

(d) Ar 451, (h) | Kr hose 4d! 5p°. 

4.3 (a) [He] 2s 2p 

WH} 1414] 
(b) | He} 2s 2p 

4.4 

4.5 

4.6 

4.7 

4.8 

4.9 

4.10 

Av] [Ab] Ab} 4 | 
(©) [Ne] 3s 

(d) [Ne] 3s 3p 

OE 
(e) [Ne] 3 3p 

fi) GT 
(f) [Ar] 4 

“a 
(g) [ He | 2p 

a (aA |v] 
(h) Is 

(a) Kr. (b) Ti. (©) Sn. (d) Sr. 

(a) 2. 

(b) 9. (En réalité, c’est une des exceptions. Il se produit 

un réarrangement et I’un des électrons 4s est déplacé 

dans la 3d afin de la compléter, ce qui rend l’atome 

plus stable. Cu a donc 10 électrons 3d.) 

(C) Ro: 

(d) 2. 

(a) 2. 

(b) 4. (En réalité, c’est aussi lune des exceptions. I] se 

produit un réarrangement et l’un des électrons 4s est 

déplacé dans la 3d afin de placer un électron dans 

chacune des orbitales d. La couche a demi remplie 

rend l’atome plus stable. Cr a donc 5 électrons 3d.) 

(8) le 

(d) 2. 

(a) V ou As. (b) Se. (c) V. (d) Kr. 

(a) Al (b) S. (c) Ar. (d) Mg. 

(a) [ He | 2s? 2p°. (f) [ Ne] 3s? 3p°. 

(b) [ Ar] 4s? 3d!° 4p’. (g) | Ne ] 3s? 3p°. 

(c) [ Ar] 4s? 3d! 4p°. (h) | Ne | 3s? 3p°. 

(d) [ Ar] 3d°. (i) [Kr]4a°. 

(e) | Ar] 3d?. (j) [Ar] 3d”. 

(a) [Ne] 3 3p 

A] [1b [4b 14] 
Diamagnétique. 

(b) | Ar | 3d 

A la 
Paramagnétique. 

4.11 

4.12 

4.13 

4.14 

4.15 

4.16 

4.17 

4.18 

4.19 

4.20 

4.21 

(c) [Ar] 3d 

WV Ab} Ab} 4 | 1 
Paramagnétique. 

(d) | Ar | 3d 

Ae tala att ete 
Paramagnétique. 

(e) [Kr] Ad 

AV Ab {Ab} 1b | Ab 
Diamagnétique. 

(f) | Xe] 4f Sd 

PO ee ee 
Diamagnétique. 

(g) | Kr] 4d 

1b} 1b | Abi Ab] Ab 
Diamagnétique. 

(h) [ Kr] 4d 

HEB) 
Paramagnétique. 

(c). 

(c) < (a) < (b). 

Les électrons de valence de l’azote subissent une plus 

grande charge nucléaire effective parce que, pour un effet 

d’écran identique, l’azote posséde plus de protons. 

S>Si>Al> Mg. 

Pour les électrons 2s, la charge nucléaire effective est +3. 

Pour l’électron 2p, le résultat devrait se situer entre +1 et 

+3, a une valeur inférieure a la charge nucléaire effective 

subie par les électrons 2s, car il faut tenir compte de l’effet 

d'écran partiel. 

(a) 2. (b) 1. 

(a) 3,perd. (b) 4, perd. 

(©) 3. (d) 6. 

(c) 7,gagne. (d) 6, gagne. 

(a) Métal réactif de la famille des alcalino-terreux (sauf 

pour la configuration 1s? qui est associée a un non- 

métal non réactif). 

(b) Métal trés réactif dans la famille des alcalins (sauf 

pour la configuration Is! qui est associée a un non- 

métal réactif). 

(c) Non-métal trés réactif dans la famille des halogénes. 

(d) Elément de la famille du carbone. Sin = 2, ’élément 

est un non-métal, si n = 3 ou 4, l’élément est un 

métalloide et sin = 5 ou 6, l’élément est un métal. 

Ces éléments sont réactifs. 

(a) Appartient a un gaz noble si la configuration électro- 

nique est 1s. 

(b) Appartient a un gaz noble. 

(c) Est un métalloide uniquement sin = 5. 

(d) Est un métalloide uniquement si n = 2. 

(a) In. 

(b) Si. 

(c) Sn. 

(d) C. 

(a) Si. 

(b) Br. 
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(c) Quand on passe de Sn a Ga, le nombre de couches 
Electroniques diminue, mais c’est également le cas de 
la force du noyau exercée sur ces couches. Ces effets 
tendent a s’opposer l’un l’autre, et il n’est pas facile de 
dire lequel prédominera. 

(d) Se. 

F<S<Si<Ge<Ca<Rb. 

Cs Ph Sb Se > S. 

(a) Li. (b) I-. (Opes (dl) O07 

(a) Sr. (b) N°-. (c) Ni. (d) S*-, 

0?" >F >Ne>Nat > Mg?*. 

Sr** <Rb* <Kr<Br <Se2-. 

(a) Br. 

(b) Na. 

(c) Lacharge effective augmente de As a Te, mais il en est 

de méme de la distance entre le noyau et les électrons 

de valence. Ces effets tendent a s’opposer l’un l’autre, 

et il nest pas facile de dire lequel prédominera. 

(d) Ar. 

(a) On ne peut affirmer quel atome posséde la /, la plus 

faible entre P et I. La charge effective diminue de 1a 

P, mais il en est de méme de la distance entre le noyau 

et les électrons de valence. Ces effets tendent a s’op- 

poser l’un l’autre, et il n’est pas facile de dire lequel 

prédominera. 

(b) Si. 

(c) Sb. 

(d) In. 

Pour des distances au noyau similaires, la charge effec- 

tive qui s’exerce sur |’électron de valence de l’atome Se 

est plus grande que celle pour I’électron de valence de 

Vatome As. On s’attendrait donc a ce que la /; augmente 

de As a Se. Toutefois, celle-ci diminue. L’électron de 

valence arraché est situé dans le sous-niveau 4p autant 

pour l’atome As que pour I’atome Se. IIs subissent donc 

tous deux l’effet d’écran partiel qu’exercent les électrons du 

sous-niveau 4s sur les électrons du sous-niveau 4p. I] faut 

donc observer la fagon dont les électrons sont arrangés 

dans les orbitales 4p a l’aide des cases ike 

As:| Ar] 4s 

eel muna 

ay aT 
On constate que I’électron arraché a l’atome Se fait partie 

d’un doublet, alors que celui arraché a l'atome As est céli- 

bataire. Or l’effet de répulsion entre les deux électrons 

du doublet chez Se facilite ionisation de l'un d’eux; il 

prédomine méme sur celui de l’augmentation de la charge 

effective parce qu’il s’exerce a plus courte distance. 

On observe que pour des distances au noyau similaires, 

la charge effective qui s’exerce sur l’électron de valence 

de I’'atome Al est plus grande que celle pour latome Mg. 

On s’attendrait donc a ce que la /; augmente. Toutefois, 

celle-ci diminue. Cela s’explique ainsi: l’électron arracheé 

3 latome Al se trouvant sur la sous-couche 3p, il subit 
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ANNEXE Il Réponses aux exercices de fin de chapitre 

leffet d’écran partiel de la sous-couche 3s, ce qui diminue 

la charge effective qui le retient a son noyau. La force qui 

retient l’électron 3p arraché a Al diminue donc suffisam- 

ment pour donner a Al une /, plus faible de celle de Mg. 

In<Si<N<F. 

Cle Se sie Pb: 

(a) Entre les deuxiéme et troisiéme énergies d’ionisation. 

(b) Entre les cinquiéme et sixiéme énergies d’ionisation. 

(c) Entre les sixiéme et septiéme énergies d’ionisation. 

(d) Entre les premiére et deuxiéme énergies d’ionisation. 

Al. 

(a) Na. 

(b) On ne peut affirmer quel atome posséde la Ey. la plus 

élevée entre B et S. La charge effective augmente 

entre B et S, mais il en est de méme de la distance 

entre le noyau et I’électron supplémentaire. Ces effets 

tendent a s’opposer l’un l’autre, et il n’est pas facile de 

dire lequel prédominera. 

(c) N. 

(d) F. 

On observe que pour des distances au noyau similaires, 

la charge effective qui s’exerce sur l’électron supplémen- 

taire de l’anion Mg est plus grande que celle pour l’anion 

Na’. On s’attendrait donc a ce que la E,, augmente. 

Toutefois, celle-ci diminue. Cela s’explique ainsi: l’élec- 

tron arraché a Mg se trouvant sur la sous-couche 3p, il 

subit effet d’écran partiel de la sous-couche 3s, ce qui 

diminue la charge effective qui le retient 4 son noyau. La 

force qui retient l’électron 3p arraché a Mg” diminue 

donc suffisamment pour donner a Mg" une E,, plus faible 

de celle de Na’. 

On observe que pour des distances au noyau similaires, 

la charge effective qui s’exerce sur l’électron supplémen- 

taire de l’'anion Sb est plus grande que pour l’anion Sn‘. 

On s’attendrait donc a ce que la E,. augmente. Toutefois, 

celle-ci diminue. Les électrons supplémentaires sont 

situés dans le sous-niveau 5p autant dans l’anion Sb” que 

dans l’anion Sn-. Ils subissent donc tous deux le méme 

écran partiel des électrons du sous-niveau 5s sur les élec- 

trons du sous-niveau 5p. Il faut donc observer la fagon 

dont les électrons sont arrangés dans les orbitales 5p a 

aide des cases a git 

Sn-: | Kr] Sis Sp 

[4] onan 1 
Sb-:[ Kr] i 

On constate que l’électron arraché a l’anion Sb“ fait partie 

d’un doublet, alors que celui arraché a anion Sn est 

célibataire. Or, l’effet de répulsion entre les deux élec- 

trons du doublet chez Sb” facilite Vionisation de lun 

deux ; il prédomine méme sur celui de l’augmentation de 

la charge effective. 

F>S>P>Mg>K. 

Lanion F” posséde la charge effective la plus forte et son 

électron supplémentaire est situé sur le niveau le plus rap- 

proché du noyau (n = 2). [1 possédera donc la E,, la plus 
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4.40 

4.41 

4.42 

4.43 

4.44 

4.45 

4.46 

Reponses aux exercices de fin de chapitre 

élevée. Les électrons supplémentaires des anions S”, Pet 

Mg: sont tous situés sur le niveau 3, mais la charge effec- 

tive exercée par le noyau sur ces électrons est de +6, +5 

et +2 respectivement. L’électron supplémentaire de 

Panion K’ est le plus éloigné du noyau et le moins retenu 

(Zep de +1), sa E,, Sera donc la plus faible. 

Les deux termes sont associés, mais non identiques. 

Lélectronégativité est la capacité d’un atome 4 attirer 

vers lui les électrons d’une liaison covalente, alors que 

laffinité électronique est la capacité d’un atome a accep- 

ter un électron supplémentaire. 

La y qui s’exerce sur les électrons d’une liaison dépend de 

la force qu’exerce le noyau de l’atome sur ces électrons. 

Cette force est directement proportionnelle a la charge 

nucléaire effective qui s’exerce au niveau de la couche 

externe et inversement proportionnelle a la distance qui 

sépare cette couche de son noyau. Pour des charges effec- 

tives identiques, l’atome est de plus en plus gros lorsqu’on 

descend dans la famille des alcalins. La force qui s’exerce 

sur la couche externe diminue, donc la y diminue. 

La y qui s’exerce sur les électrons d’une liaison dépend 

de la force qu’exerce le noyau de l’atome sur ces €lec- 

trons. Cette force est directement proportionnelle a la 

charge nucléaire effective qui s’exerce au niveau de la 

couche externe et inversement proportionnelle a la dis- 

tance qui sépare cette couche de son noyau. Pour des 

atomes dans une méme période, la charge effective qui 

s’exerce sur la couche externe s’intensifie de gauche a 

droite. La force augmente, donc la y augmente. 

(a) Sr. 

(b) Bi. 

(c) En s’appuyant sur les seules tendances périodiques, 

on ne peut pas dire quel élément sera le plus métal- 

lique, car en passant de O a Cl, on se déplace vers 

la droite dans une période (le caractére métallique 

diminue), puis de haut en bas dans une colonne (le 

caractére métallique augmente). Ces effets tendent a 

s’ opposer l’un Vautre et il n’est pas facile de détermi- 

ner lequel est prédominant. 

(d) As. 

(a) Pb. 

(b) K. 

(c) En s’appuyant sur les seules tendances périodiques, 

on ne peut pas dire quel élément sera le plus métal- 

lique, car en passant de Ge a Sb, on se déplace vers 

la droite dans une période (le caractére métallique 

diminue), puis de haut en bas dans une colonne (le 

caractere métallique augmente). Ces effets tendent a 

s opposer lun l’autre et il n’est pas facile de détermi- 

ner lequel est prédominant. 

(d) Sn. 

(a) S<Se< Sb<In< Ba< Fr. 

(b) N<P<Si< Al<Ga< Sr. 

Le krypton a une couche de valence complétement rem- 

plie, ce qui lui confere sa stabilité chimique. Le brome a 

besoin d’un électron pour obtenir un sous-niveau p (donc 

sa couche de valence) complétement rempli et par consé- 

quent il acquiert tres facilement un électron, ce qui lui 

confére la stabilité supplémentaire due a un niveau de 
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4.48 

4.49 

4.50 
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valence rempli. De plus, la charge nucléaire effective qui 

s’exerce sur l’électron 4 ajouter est trés grande, ce qui 

rend le brome trés réactif. 

L’argon a une couche de valence complétement remplie, 

ce qui lui confére sa stabilité chimique. Le potassium a 

un seul électron dans le sous-niveau 48 et peut facilement 

perdre cet électron retenu par une charge nucléaire effec- 

tive de +1 seulement. Par conséquent, il perd rapidement 

l’électron 4s pour obtenir une configuration électronique 

similaire a celle de l’argon, ce qui lui confere la stabilité 

supplémentaire d’une couche de valence complete. 

Ve [ Ar] As 

ta Te 
Vere AT 3d 

ce a 
Le vanadium et l’ion V** ont tous les deux des électrons 

non appariés et sont paramagnétiques. 

Cu:[Ar] 4s 3d 

4] [afar [ay day |v] 
3d 

Cu contient un électron non apparié dans Vorbitale 4s et 

est paramagnétique; Cu” a des électrons qui sont tous 

appariés dans les orbitales 3d et il est diamagnétique. 

Gu": [Ar] 

(a) Latome Ga est plus volumineux que l’atome Si, car il 

posséde plus de couches électroniques et parce que 

lattraction du noyau sur sa couche externe est plus 

faible. 

(b) Latome Ge est plus volumineux que l’atome Si, car, 

pour une méme charge effective, le Ge posséde plus 

de couches électroniques. 

(c) En s’appuyant sur le nombre de couches électroniques 

et sur les charges effectives, on ne peut affirmer quel 

atome est le plus petit. En effet, quand on passe de Si a 

As, le nombre de couches électroniques augmente, 

mais c'est €galement le cas de la force du noyau exercée 

sur ces couches. Ces effets tendent 4 s’opposer l’un 

l’autre, et il n’est pas facile de dire lequel prédominera. 

(@) ON | He | 2s? 2p? 

Mg | Ne |3s? 

30 | He | 2s? 2p* 

oF | He | 2s? 2p° 

Al | Ne |3s? 3p! 

(b) Mg>AI>N>O>F. 
(©) Al<Mg<O<N<E 

(a) sp [Ne] 3s23p3 
Ca —s- [ Ar] 4s? 

1eol | Ne |3s? 3p? 

169 |Ne]3s? 3p4 

Ga [Ar ]4s2 3d" 4p! 

(b) S>P>Si>Ga> Ca. 

(CORRS esi Cae Gar 
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Quand on se déplace de gauche a droite dans une rangée 
(période) du tableau périodique regroupant les éléments 
des groupes principaux, la charge nucléaire effective (Zep) 
subie par les électrons de valence augmente, ce qui crée 
une attraction plus grande entre les électrons périphériques 
et le noyau et, par conséquent, des rayons atomiques de 
plus en plus petits. Le long d’une rangée regroupant les 
éléments de transition, le nombre d’électrons dans le 
niveau d’énergie principal le plus éloigné du noyau (valeur 
de n la plus élevée) est presque constant. Quand un autre 
proton s’ajoute au noyau avec chaque élément successif, un 
autre électron s’ajoute également, mais celui-ci s’en va 
dans l’orbitale Aplus éleve — | (un électron de cceur). Le 
nombre d’électrons périphériques demeure constant et ils 
subissent une charge nucléaire effective A peu prés 
constante, de sorte que le rayon reste plus ou moins 
constant apres la premiere paire d’éléments dans la série. 

Le long de la rangée regroupant les premiers éléments 

de transition (de 5,;Sc a 39Zn), le nombre d’électrons dans 

le niveau d’énergie principal externe (valeur de n la plus 

élevée = 45) est presque constant. Quand un autre proton 

s’ajoute au noyau avec chaque élément successif, un autre 

électron s’ajoute également, mais celui-ci s’en va dans 

Vorbitale Nous sieve — 1 Gd). Par conséquent, méme si le 

numéro atomique de Cu est plus élevé que celui de V, 

leurs €lectrons périphériques les plus éloignés (4s) 

subissent a peu prés la méme charge nucléaire effective ; 

donc, les rayons atomiques des deux éléments sont 

presque les mémes. Comme les rayons des deux atomes 

sont presque identiques, leur volume est tres semblable. 

Puisque la masse augmente avec l’augmentation du 

numéro atomique, la masse d’un atome de Cu est supé- 

rieure 4 la masse d’un atome de V; la masse volumique 

étant le rapport masse/volume, la masse volumique de Cu 

doit étre supérieure a celle de V. 

Reportons-nous aux figures 4.11 et 4.12 (p. 162) dans le 

manuel pour comprendre ce phénoméne. Les deux pre- 

miers gaz rares, l’hélium et le néon, ont des énergies de 

premiére ionisation supérieures a 2000 kJ/mol, ce qui 

explique qu’ils résistent 4 tout effort visant a les forcer a 

partager leurs électrons avec d’autres éléments et qu’ils 

s’en tiennent a leur couche électronique externe complete 

(1s? ou 2s? 2p°). Cependant, les gaz rares les plus lourds, le 

krypton, le xénon et le radon, ont des €énergies d’ionisation 

passablement plus faibles, inférieures méme a celles de 

bien d’autres non-métaux comme F, O, N, Cl et Br. Méme 

si leur couche électronique complete ne les porte pas a 

créer des liaisons, ces éléments ne peuvent empécher qu’on 

les force A partager certains électrons avec les deux élé- 

ments les plus électronégatifs, le fluor et ’oxygene, pour 

former des composés covalents stables comme KrF), 

XeF,, XeO3, XeO>F, ou RnF,. Quant a largon, on ne lui 

connait actuellement qu’un seul composé assez instable, 

HA‘F, synthétisé en 2000 a l’ Université d’Helsinki. 

La réactivité d’un élément dépend de sa capacité a former 

des liaisons et varie en fonction de son électronégativite. 

Dans le cas des halogénes, leur forte électronégativité et le 

fait qu’ils n’ont besoin que d’un seul électron pour complé- 

ter leur couche de valence les rend tres corrosifs. 

Cependant, la y qui agit sur les électrons dune liaison 

dépend de la force attractive du noyau de l’atome sur ces 

électrons. Cette force est directement proportionnelle a la 

charge nucléaire effective qui s’exerce au niveau de la 
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couche externe et inversement proportionnelle a la distance 

qui sépare cette couche de son noyau. Lorsque l’on descend 

dans une méme famille, la charge nucléaire effective est 

constante, mais le volume de l’atome augmente, ce qui 

diminue la force qui s’exerce sur les électrons périphériques 

et donc l’électronégativité de l’élément. Les halogénes plus 

petits sont donc plus réactifs chimiquement. 

Groupe VI A: ns* np*, groupe VII A: ns? np°. 

Lénergie d’affinité électronique des éléments du groupe 

VII A est plus grande que celle des éléments du groupe 

VI A dans la méme période parce que le groupe VII A 

requiert un seul électron pour atteindre la configuration 

ns’ np*, trés stable, alors que les éléments du groupe VI A 
nécessitent deux électrons. Ajouter un seul électron aux 

éléments du groupe VI A ne leur confére aucune stabilité 

additionnelle et entraine des répulsions supplémentaires 

entre les électrons; donc leur valeur d’énergie d’affinité 

électronique est moins grande que celle du groupe VII A. 

Groupe V A: ns? np°, groupe IV A: ns? np?. 

Lénergie d’affinité électronique des éléments du groupe 

V Aest plus faible que celle des éléments du groupe IV A 

dans la méme période parce que le groupe V A aun sous- 

niveau p a demi rempli. Quand un électron s’ajoute aux 

éléments de ce groupe, ce quatriéme électron forme un 

doublet dans l’une des orbitales p, ce qui crée une répul- 

sion entre ces électrons. Cela élimine également la stabi- 

lité du sous-niveau a demi rempli. Quand un électron 

s’ajoute aux éléments du groupe IV A, cependant, c’est un 

troisiéme électron célibataire qui s’ajoute au sous-niveau 

p, ce qui confére une stabilité additionnelle au sous- 

niveau a demi rempli. 

Z = 120 et Z = 170. 

Il aurait des propriétés similaires aux éléments de la 

famille de l’azote, plus particuli¢rement au bismuth qui 

est lui aussi un métal. 

Z = 168. Cet élément ferait partie de la famille des gaz 

nobles (ns? np®) et il aurait des propriétés similaires : 
l’élément serait relativement inerte, et formerait difficile- 

ment des composés avec la plupart des éléments, mais 

serait capable de former des composés avec le fluor et 

Voxygéne, tout comme les gaz nobles volumineux tels Xe 

et Rn. 

—1,39 X 10° kJ/mol. 

86,1 nm. 

Normalement, d’aprés la configuration électronique des 

ions, il serait impossible de prédire ot se situerait exacte- 

ment la /, de ’atome Li par rapport aux autres, car il exerce 

une charge effective inférieure a certains des atomes, mais 

son volume est aussi le plus petit des sept atomes. Ces effets 

tendent a s’opposer l’un l’autre, et il n’est généralement pas 

facile de dire lequel prédominera. Toutefois, le deuxieme 

électron a arracher au lithium est situé sur le niveau 1, le 

plus prés du noyau et le plus stable de fagon significative 

par rapport 4 tous les autres (chapitre 3). Il est donc pos- 

sible de conclure ici que la distance au noyau prédominera 

sur la charge effective plus faible et que cet électron sera 

particuliérement difficile 4 arracher; la /> du lithium sera 

la plus élevée. La /, la plus faible doit étre celle de Be” qui 

posséde la charge nucléaire effective la plus faible pour des 

électrons de valence situés sur la couche la plus éloignée. 
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412 ANNEXE II 

4.64 

4.65 

4.66 

4.67 

Reponses aux exercices de fin de chapitre 

Dans le cas des atomes N et O, la 75 du O sera plus élevée, 

car pour des électrons situés sur un méme niveau électro- 

la charge effective qui s’exerce sur le deuxieme 

électron arraché a latome O est plus élevée. Dans le cas 

des atomes F et O, il faut se rappeler qu’il s’agit de la 

nique, 

deuxiéme exception observée dans la tendance générale 

de l’énergie d’ionisation dans une période. Pour des 

noyaux de forces similaires, le deuxiéme électron arraché 

a latome F est sous forme doublet, alors que le deuxi¢me 

électron arraché a l’atome O est célibataire. La /, du F 

sera donc un peu plus faible que la /, du O. 

147 kJ/mol. 

Le deuxiéme électron est ajouté a un ion de charge —1, de 

sorte qu'il y a une grande force de répulsion a vaincre pour 

additionner le deuxiéme électron. Par conséquent, il faut 

de l’énergie pour additionner le deuxiéme électron et la 

deuxiéme affinité électronique aura une valeur positive. 

La /, associée a un électron de valence dépend de la force 

qui retient cet électron a son noyau. Cette force est direc- 

tement proportionnelle a la charge nucléaire effective qui 

s’exerce sur cet électron et inversement proportionnelle a 

la distance qui sépare l’électron de son noyau. L’atome A 

exercera donc la charge nucléaire effective la plus élevée 

sur ses électrons de valence (force plus élevée, donc /; plus 

élevée), alors que l’atome B possédera le plus gros volume 

électronique (force plus faible, donc /; plus faible). 

Les électrons 4s du calcium possédent des énergies 

dionisation relativement faibles (J; = 590 kJ/mol; 

I, = 1145 kJ/mol) parce que ce sont des électrons de 

valence. Le cofit énergétique pour que le calcium perde un 

troisiéme électron (afin de former le CaF; — ions Ca>* 

F ) est extraordinairement élevé parce que l’électron sui- 

vant a enlever est un électron de coeur (/; = 4913 kJ/mol). 

De la méme facon, l’affinité électronique du fluor pour le 

gain d'un électron (—328 kJ/mol) est hautement exother- 

mique parce que |’électron ajouté complete la couche de 

valence du fluorure qui devient ainsi trés stable. Le gain 

d'un deuxiéme électron par l’anion fluorure chargé négati- 

vement (afin de former le CaF — ions Ca* et F*~) ne serait 

pas favorable, car il n’y a aucune force effective (Zar de 0) 

qui peut s’exercer sur cet électron supplémentaire. La for- 

mation d’un composé CaF contenant les ions Ca* et F est 

aussi moins favorable, car le Ca* posséde un seul électron 

de valence dont il veut se débarrasser; ce cation est de ce 

fait aussi instable et réactif que les métaux alcalins. Par 

conséquent, on s’attend a ce que le calcium et le fluor se 

combinent dans un rapport 1:2 (ions Ca?* et F). 

CHAPITRE 5 

5.1 

5.2 

SEs: 

5.4 

IN 157 2572p". -N: 

Les électrons représentés dans la structure de Lewis sont 
as Op 

Ne: 1s? 2s? 2p°. >Ne: 

Les électrons représentés dans la structure de Lewis sont 
5) 

D5" 2p") 

(a) -Al- (by Nat (c) :Cl- (a) :Cl: 
On f 

(a) :S: (b) Mg: (c) Mg?* —@) «PP 

BY3) 

5.6 

SE) 

5.8 

Se) 

5.10 

5.11 

5.12 

5.13 

5.14 

5.15 

5.16 

(a) Mn(s). (b) Ba(s). (c) Ag(s). 

Cra Cece e e oy e 

-@:@ @0 @90 
© Cre mcucncic™ (ae ec e- ex e 

e 

Le sodium céde | électron par atome a la mer d’électrons, 

alors que le fer délocalise 6 électrons (voir le tableau 4.1, 

p. 148) par‘atome. La mer d’électrons du sodium est donc 

moins dense que celle du fer et ses cations (+1) adherent 

moins fortement que ceux du fer (+6) a leur mer d’élec- 

trons. I] est donc plus facile de plier la substance. 

Le titane céde 4 électrons par atome a la mer d’électrons, 

alors que l’argent ne délocalise que | électron par atome 

(voir le tableau 4.1, p. 148). La mer d’électrons du titane 

est donc plus dense et ses cations (+4) adhérent plus for- 

tement que ceux de l’argent (+1) a leur mer d’électrons. 

Le titane est donc moins facile a étirer que l’argent. 

Fe(s) > V(s) > Ca(s). 

(a) Ca. (b) Al. (c) Ge. 

(a) Nat [:#:] @ Sr2t 2[:Br:] 

ao = doe = 
ip) ca?* [265] @ 2K* [:6:] 

On Seale 
(ay SP* [263] (ca? 2st] 

Coe = ena 
(b) 2Li* [82] @ Rb* ([:F:] 

(a) SrSe. (b) BaCl,. (c) NaS. (d) Al,O3. 

(a) CasNy. (bd) Mgh. = CaS. @) CSF, 

A mesure que la taille des ions des métaux alcalino- 

terreux augmente de haut en bas dans la colonne, la dis- 

tance entre le cation du métal et anion oxyde en fait 

autant. Par conséquent, la grandeur de l’énergie de réseau 

des oxydes diminue, rendant la formation des oxydes 

moins exothermique et les composés moins stables. Etant 

donné que les ions ne peuvent pas s’approcher autant l’un 

de l’autre, ils ne libérent pas autant d’énergie. 

Dans le tableau périodique, le rubidium se situe sous le 

potassium et liode est sous le brome. Par conséquent, l’ion 

rubidium et lion iodure sont plus gros que l’ion potassium 

et ion bromure. Donc, lion rubidium et Vion iodure ne 

peuvent pas s’approcher lun de l’autre autant que lion 

potassium et lion bromure; alors les ions rubidium et 

iodure ne libérent pas autant d’énergie et I’énergie de réseau 

du bromure de potassium est plus exothermique. 

Le césium est légerement plus volumineux que le baryum, 

mais l’oxygéne est légérement plus gros que le fluor. Par 
conséquent, nous ne pouvons pas utiliser la taille pour 

expliquer la différence de I’énergie de réseau. Toutefois, la 
charge de l’ion césium est +1 et la charge de l’ion fluorure 
est —I, alors que la charge du baryum est +2 et celle de 
Vion oxyde est —2. D’aprés la loi de Coulomb, la grandeur 
de la force électrostatique dépend également du produit 
des charges. Etant donné que le produit des charges pour 



5.17 

5.18 

5.19 

5.20 

5.21 

CsF = —1 et le produit des charges de BaO = —4, la sta- 
bilisation de BaO par rapport a CsF doit étre environ 
quatre fois plus grande; c’est ce que nous observons dans 
son énergie de réseau beaucoup plus exothermique. 

RbBr < KCl < SrO < CaO. 

(a) Lorsque les deux atomes d’hydrogéne partagent leurs 
Electrons, ils obtiennent chacun un doublet, ce qui est 
une configuration stable pour ’hydrogéne. 

HH 

(b) Lorsque les deux halogénes s’associent, chacun peut 
obtenir un octet, ce qui est une configuration stable. 
Par conséquent, on prédit que les halogénes existent 

sous forme de molécules diatomiques. 

(c) Pour obtenir un octet stable sur chaque oxygéne, les 

atomes d’oxygéne doivent partager deux paires 

d’électrons. Par conséquent, on prédit que l’oxygéne 

existe sous forme de molécules diatomiques avec une 

liaison double. 

{O=Os 

(d) Pour obtenir un octet stable sur chaque azote, les 

atomes d’azote doivent partager trois paires d’électrons. 

Par cons€quent, on prédit que l’azote existe sous forme 

de molécules diatomiques avec une liaison triple. 

N=N 

i 
peek ie H=N—H 

H H H 
Lorsque l’azote se combine avec trois atomes d’hydro- 

géne, l’azote obtient un octet stable et chaque hydrogeéne 

aura un doublet d’électrons. C’est une configuration 

stable. Lorsque l’azote se combine avec seulement deux 

atomes d’hydrogéne, l’azote ne peut obtenir qu'une confi- 

guration de sept électrons, ce qui n’est pas stable. De plus, 

si ’azote se combinait avec quatre atomes d’hydrogeéne, 

lazote aurait une configuration électronique de neuf 

électrons, ce qui n’est pas stable. Done la théorie de 

Lewis prédit que l’azote se combine avec trois atomes 

d’hydrogéne. 

@) HPA Ogee 
H 

H 

(b) :S—Cl: (d) H—¢—H 

me H 

F oe 

ct 

(b) H—Br: (a) ?C1—C—C: 

5.22 

5.23 

5.24 ; 

5.25 

5.26 

5.27 

5.28 

5.29 

5.30 

5.31 

5.32 

5.33 

ANNEXE Il Réponses aux exercices de fin de chapitre 

(a) Covalente pure. 

(b) Covalente polaire. 

(c) Covalente pure. 

(d) Ionique. 

(a) Covalente polaire. 

(b) Covalente polaire. 

(c) Ionique. 

(d) Covalente pure. 

Pourcentage de caractére ionique: 25 %. 

dees. 3 

:Br F: 
Pourcentage de caracteére ionique : 30%. 

Force de liaison: H;CCH; < H,CCH, < HCCH. 

Longueur de liaison: H;CCH; > H,CCH, > HCCH. 

Liaison la plus forte: HNNH. 

Liaison la plus courte: HNNH. 

—128 kJ/mol. 

—1255 kJ/mol. 

(a) Aucune. 

(b) 3. 

(@) Ik 

(a) 1. 

(b) 3. 

(@) ®. 

PH; 

Les angles de liaisons non hybridées devraient étre de 

90°. Par conséquent, sans hybridation, il y aun bon accord 

entre la théorie de la liaison de valence et angle mesuré 

expérimentalement de 93,3°. 

SF) - 
moa) 

3p 
F 1 a 

LITA) 
2s 2p 

B 

EO! 
2p 

S 
[11] 
3s 

2 

[1] 

413 



414 — ANNEXEI! ~Reponses aux exercices de fin de chapitre 

Les angles de liaisons non hybridées devraient étre de 

90°. Par conséquent, sans hybridation, il y a un bon 

accord entre la théorie de la liaison de valence et l’angle 

mesuré expérimentalement de 98,2°. 

5.34 C 2572p" 

(e 
Ces ia 

2p 2s 

3 sp 

aa C ey 

CG 

a 
2s 2p 

sp 2p 

5.36 sp’. 

5.37 spd. 

5.38 (a) 

a C(sp>) - Cl(p) _& 

(b) Doublet libre 
©» dans sp? de N 

o C(sp) — Cl(p) 

et N(sp3) — H(s) 

Doublet libre 

dans sp3 de O 
(c) 

@) = C(py) - O(p,)_ *C(p) - OP) 

\ 5.39 (a) « C(sp3) — H(s)—_* 

o C(sp3) — Br(p) 

(b) a C(p) ~ O(p) 

o C(sp?) — Cl(p) —<—s 

o C(sp?) — O(p) 

( Doableciine 
7 dans N(sp3) 

© SN(sp3) - F(p) 

o N(sp*) — F(p) 

(d) oa: N(sp) - N(sp) 

Doublet 

libre (sp) 

a: N(p) - N(p) 



5.40 (a) a N(p) - N(p) 

Doublet libre Doublet libre 
dans N(sp2) dans N(sp?) 

ENG) SHG) 
Ee Nie?) 

o N(sp?) — H(s) 

(b) 2 doublets libres dans N(sp3) 

a N(sp?) — H(s) 

~ dans N(sp3) 

y (sp?) - Nisp3) 

5.41 Le C du groupement COOH a trois groupes d’électrons 

autour de l’atome, ce qui entraine de l’hybridation sp”. 

Les deux autres C ont chacun quatre groupes d’électrons 

autour de l’atome, ce qui entraine de I’hybridation sp’. 

O a quatre groupes d’électrons autour de l’atome, ce qui 

entraine de ’hybridation sp*. 

N a quatre groupes d’électrons autour de l’atome, ce qui 

entraine de l’hybridation sp*. 

5.42 Les C des groupements COOH ont chacun trois groupes 

d’électrons autour de l’atome, ce qui entraine de Il’hybri- 

dation sp’. 

Les deux autres C ont chacun quatre groupes d’électrons 

autour de l’atome, ce qui entraine de l’hybridation sp°. 

Les O des groupements OH ont chacun quatre groupes 

d’électrons autour de l’atome, ce qui entraine de l’hybri- 

dation sp°. 

N a quatre groupes d’électrons autour de l’atome, ce qui 

entraine de I’hybridation sp°. 

5.43 Pour qu’un métal soit un excellent conducteur, sa mer 

d’électrons doit étre assez libre pour permettre au courant 

(des électrons) de pouvoir circuler assez librement dans 

l’agencement cations et mer d’électrons. Le cuivre est ainsi 

un excellent conducteur parce que la petitesse de son noyau 

et de ses cations retient moins fortement sa mer d’€lectrons. 

Les électrons, étant moins retenus, sont plus délocalisés ou 

plus libres pour laisser passer d’autres électrons du courant 

électrique. De plus cette propriété du cuivre le rend facile- 

ment étirable en fils, souple et pas cassant quand on le tord. 

5.44 Le but recherché lors de l'utilisation d’alliages a base d’alu- 

minium ou de fer pour fabriquer des chaudrons et des 

poéles est d’obtenir un matériau bon conducteur de chaleur. 

Laluminium et le fer sont des métaux qui ont leurs cations 

(A+, Fe2+ ou Fe**) baignant dans une mer d’électrons. 

Leurs cations relativement petits attirent moins les élec- 

trons qui deviennent alors plus libres ou plus délocalisés 

pour favoriser des rapprochements entre eux et ainsi trans- 

porter la chaleur de l’un a Vautre. Un bon conducteur de 

chaleur est aussi un bon conducteur d’€lectricité. 

o N(sp*) — H(s) 

Doublet libre 

a N(sp*) — H(s) 

ANNEXEII Réponses aux exercices de fin de chapitre 

a ee 72- 

5.45 (a) 2AP* 3 :0:] 

(b) ‘pees 

F 

(e) Mg2+ 2 

() Ga?* 3[:Br:] 

(g) N=N 
5.46 Pour déterminer les valeurs de I’énergie de réseau, il 

faut les rechercher en ligne. L’énergie de réseau de Al,O3 

est de —15 916 kJ/mol; la valeur pour Fe,0; est de 

—14 774 kJ/mol. La réaction thermique est exothermique 

a cause de l’Energie libérée lorsque le réseau de Al,O3 se 

forme. L’énergie de réseau de Al,O; est plus négative que 

l’énergie de réseau de Fe,03. 

5.47 —7083 kJ/mol. 

5.48 id 

H, ~243 = 12 

—50,0 

Le méthane fournit le plus d’énergie par mole, mais 

Vhydrogéne en fournit plus par gramme. 

5.49 —5030 kJ/mol. 

5-500Na Be <. Na O-. Mo Fa MeO Al O-, 

5.51 AA gction = —99 kJ (pour la formation de 2 mol de HBr(g). 

AH; des tables = —36,3 kJ/mol. 

On s’attend a ce que la valeur de AH soit % fois la valeur 

calculée a partir des énergies de liaison, mais ce n’est pas 

le cas. AHF est la valeur pour la formation de | mol de 

HBr a partir de ses éléments a l’état standard. L’état stan- 

dard de Br est Br>(/), alors que nous avons utilisé ’énergie 

de liaison de Br>(g). Si on inclut au calcul l’énergie 

requise pour la formation de Br(g) (30,9 kJ/mol), on 

obtient un AHp, de (~99 + 30,9) kJ = —68 kJ, soit 

—34 kJ pour la formation de | mol de HBr(g). La petite 

différence entre cette valeur et celle du AH? de HBr peut 

s’expliquer par les types des liaisons rompues et formées. 

Celles de H, et de Br, sont des liaisons covalentes pures, 

alors que la liaison de HBr est covalente polaire, ce qui la 

rend légérement plus stable. 

5.52 (a) S,Cl, 

o S(sp>) — S(sp?) 
Deux doublets 

libres dans une 

orbitale sp? sur S 

Deux doublets 

libres dans une 

orbitale sp? sur S 

Cl 
“ 
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416 ANNEXE Il Reponses aux exercices de fin de chapitre 

(b) COP; a7C(p) — O(p) 

’ 
a 

o C(sp?) ~ F(p) 

compris 

w oa C(sp2) — O(p) 

(c) SFy 

o S(sp3d) — F(p) 

Les quatres liaisons 
1 doublet libre 

dans une orbitale 

spd sur S 

Le C du groupement COOH a trois groupes d’€électrons 

autour de l’atome, ce qui entraine une hybridation sp”. 

Les deux autres C ont chacun quatre groupes d’électrons 

autour de l’atome, ce qui entraine une hybridation sp°. 

N a quatre groupes d’électrons autour de l’atome, ce 

qui entraine une hybridation sp*. 

Les O des deux groupements OH ont chacun quatre 

groupes d’électrons autour de l’atome, ce qui entraine 

une hybridation sp’. 

(b) HyN 

Le C du groupement COOH et celui du groupement 

CONH); ont chacun trois groupes d’électrons autour 

de l’'atome ce qui entraine une hybridation sp’. 

Les deux autres C ont chacun quatre groupes d’électrons 

autour de l’atome, ce qui entraine une hybridation sp’. 

Les deux N ont chacun quatre groupes d’électrons 

autour de I’atome, ce qui entraine une hybridation sp?. 

Le O du groupe OH a quatre groupes d’électrons 

autour de l’atome, ce qui entraine une hybridation sp°, 

H OH 

Le C du groupement COOH a trois groupes d’électrons 

autour de l’atome, ce qui entraine une hybridation sp’. 

Les deux autres C ont chacun quatre groupes d’électrons 

autour de l’atome, ce qui entraine une hybridation sp. 

N a quatre groupes d’électrons autour de l’atome, ce 

qui entraine une hybridation sp. 

Le O du groupement OH et S ont chacun quatre 

groupes d’électrons autour de l’atome, ce qui entraine 

une hybridation sp°. 

5.54 4 liaisons 7, 25 liaisons a; les doublets libres sur les 

atomes O et sur N — 2 occupent des orbitales sp’; les 

doublets libres sur N — 1, N — 3 et N — 4 occupent des 

orbitales sp°. 

5.55 5 liaisons 7, 21 liaisons a. 

La rotation est possible entre C — | et le cycle, et entre la 

liaison C — | et le groupement OH. Elle est aussi possible 

entre O — 2 et le cycle, et entre O — 2 et C — 2. La rota- 

tion est permise entre C — 2 et C — 3. La liaison entre 

C — 1 et O—1 est restreinte, la structure du cycle est 

rigide et la liaison entre C — 2 et O — 3 est restreinte. 

OX 10H 

| 2 3 
HOA ONE 

| I | 
3 HCS,-G CH, 

H 

556. (G==C0e 
ela * aaah iil Mile 

C-—1 et C—3 ont chacun trois groupes -d’électrons autour 

de l’atome, ce qui entraine une hybridation sp” sur C avec 

une orbitale p non hybridée pour former la liaison 7. 

C-—2 a deux groupes d’électrons et est linéaire, ce qui 

entraine une hybridation sp avec des orbitales 2p non 

hybridées pour former les liaisons 7. Selon la théorie de 

la liaison de valence, les liaisons 7 se forment par le 

recouvrement latéral des orbitales p. Etant donné que les 

orbitales p non hybridées sur C — 2 sont perpendiculaires 

Pune a l’autre, les liaisons 7 formées entre C — | et 

C — 2 et entre C — 2 et C — 3 doivent également étre 

perpendiculaires entre elles. Par conséquent, les deux 

structures triangulaires planes aC — | et aC — 3 seront 

perpendiculaires entre elles. 

5.57 Une liaison o se forme entre une orbitale hybride sp du C 

et une orbitale p de F; une liaison o@ se forme entre 

une orbitale hybride sp de C et une orbitale p de N: 

deux liaisons 7 se forment entre les orbitales p de C et 

les orbitales p de N. 

D250 eH Clemiieh one 

HF: 84 pm. 

D’apreés le tableau 5.2 (p. 198), la longueur de liaison de 
HCI = 127 pm et celle de HF = 92 pm. Ces deux valeurs 
sont plus élevées que les valeurs calculées. 



5.59 

5.60 

5.61 

5.62 

5.63 

5.64 

5.65 

5.66 

AH = 260 kJ (par mole de C,H,(g)). 

La différence entre la valeur calculée a partir des énergies 
de liaison (260 kJ/mol) et AH? = 82,9 kJ/mol pour le 
benzene nous améne a conclure que le benzéne réel est 
beaucoup plus stable que celui représenté par la formule 
structurale ci-haut. 

Lanion O*~ a huit électrons dans sa couche de valence et 
par conséquent est entouré d’un octet, ce qui en fait un 
anion stable dans un solide ionique. 

Lanion O° a sept électrons dans sa couche de valence. 
Comme il n’a pas un octet complet, il ne sera pas un anion 
stable dans un solide ionique: il voudra accaparer un 
huitiéme électron. 
es q= Z 

Lanion O° a neuf électrons. Comme O ne peut accom- 
moder plus de huit électrons dans sa couche de valence, 
cet anion ne se formera pas. 

Selon la théorie de la liaison de valence, CH,, NH; et 

H,O sont tous hybridés sp*. Cette hybridation donne 

naissance 4 une configuration du groupe électronique 

avec un angle de liaison de 109,5°. NH; et HO dévient de 

cet angle de liaison idéal parce que leurs doublets libres 

occupent une (NH3) ou deux (H,0) de ces orbitales sp°. 

La présence de doublets libres abaisse la tendance des 

orbitales de Patome central a s’hybrider. Par conséquent, 

la présence de doublets libres modifie l’angle de liaison 

de langle hybride de 109,5° pour l’amener plus prés de 

Yangle non hybridé de 90°. 

(a). 

Quand on dit qu’un composé est «riche en énergie», cela 

signifie qu'il libére une grande quantité d’énergie quand 

il réagit. Cela signifie que beaucoup d’énergie est emma- 

gasinée dans le composé. Cette énergie est libérée quand 

les liaisons faibles dans le composé se rompent et que des 

liaisons beaucoup plus fortes se forment dans les pro- 

duits, libérant ainsi de l’énergie. 

Dans les composés covalents solides, les électrons dans 

les liaisons sont partagés directement entre les atomes 

impliqués dans la molécule. Chaque molécule est une 

unité distincte, maintenue dans |’état solide par des inter- 

actions plus ou moins fortes avec les molécules voisines. 

Les composés ioniques, par contre, ne sont pas des unités 

distinctes. Ils sont plut6t composés d’ions positifs et 

négatifs en alternance dans un réseau cristallin tridimen- 

sionnel de dimension indéfinie. 

La théorie de Lewis est efficace parce qu’elle permet de 

comprendre et de prédire de nombreuses observations 

chimiques. Nous pouvons l'utiliser pour déterminer les 

formules des composés moléculaires et/ou ioniques et 

pour rendre compte des bas points de fusion et points de 

congélation des composés moléculaires comparés aux 

composés ioniques. La théorie de Lewis nous permet de 

prédire quels molécules ou ions seront stables, lesquels 

seront plus réactifs et lesquels n’existeront pas. La théorie 

de Lewis, par contre, ne nous dit rien sur la fagon dont les 

liaisons se forment dans les molécules et les ions. Et, a 

elle seule, la théorie de Lewis ne nous dit rien au sujet de 

la forme de la molécule ou de Vion. 

Dans la théorie de Lewis, une liaison covalente se forme 

par le partage d’électrons. Une liaison simple partage 

5.67 
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deux électrons (un doublet), une liaison double partage 

quatre électrons (deux doublets) et une liaison triple par- 

tage six €lectrons (trois doublets). 

Dans la théorie de la liaison de valence, une liaison cova- 

lente se forme par recouvrement d’orbitales. Les orbitales 

peuvent étre hybridées ou non hybridées. Une liaison 

simple se forme lorsqu’une orbitale o se forme par recou- 

vrement axial d’une orbitale s avec une orbitale s, d’une 

orbitale s avec une orbitale p ou d’une orbitale p avec une 

orbitale p. Une liaison o peut également se former par le 

recouvrement d’une orbitale hybride sur l’atome central 

avec une orbitale s ou un recouvrement axial avec une orbi- 

tale p. Une liaison double résulte de la combinaison d’une 

liaison o et d’une liaison 7. La liaison 7 se forme par 

recouvrement latéral d’une orbitale p sur chacun des atomes 

qui participent a la liaison. Les orbitales p doivent avoir la 

méme orientation. Une liaison triple est une combinaison 

d'une liaison o et de deux liaisons zr. Les liaisons 7 se 

forment par le recouvrement latéral d’une orbitale p sur 

chacun des atomes impliqués dans la liaison. Les orbitales 

p doivent avoir la méme orientation, de sorte que chaque 

liaison 7 est formée d’un ensemble différent d’orbitales p. 

Les deux modéles illustrent la formation du méme 

nombre de liaisons entre les atomes en jeu. La théorie de 

Lewis ne nous renseigne que sur le nombre de liaisons 

formées. Toutefois, elle ne nous renseigne aucunement 

sur la fagon dont les liaisons se forment. La théorie de la 

liaison de valence traite de la formation de différents 

types de liaisons, o et 7. Dans la théorie de la liaison 

de valence, les liaisons se forment par le recouvrement 

d’orbitales atomiques sur les atomes individuels qui par- 

ticipent aux liaisons et les électrons sont localisés entre 

les deux atomes qui participent a la liaison. 

Dans la deuxiéme période, les atomes sont plus petits et 

nont pas d’orbitales d disponibles pour l’hybridation ; par 

conséquent, ils ne peuvent pas accommoder beaucoup 

d’atomes autour de l’atome central. Pour obtenir l’octet 

d’électrons, des liaisons multiples doivent se former. 

Dans la troisiéme période et les autres plus élevées, plus 

d’atomes peuvent entourer l’atome central qui est plus 

volumineux, et les orbitales d peuvent s’hybrider avec les 

orbitales s et p. Il y a alors plus d’orbitales disponibles 

pour un recouvrement et il y a de l’espace pour qu’elles le 

fassent. Latome central, par conséquent, peut atteindre 

une configuration stable de huit électrons ou plus sans 

avoir de liaisons multiples. 
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(Ok: 

© H—C=C—H 

@)  >C=C 

() H—C—O—C—H 6.7 (a) :F 

(f) Leah 

(g) 6—N=6;| 

(d) : 

6.8 (a) :F 
(b) cr 

(c) O=S—O° “:O—S§ —O!” (b) 43 

6.9 (a) :;CI—B—Cl: 

(c) ‘J 

SiGe) (b) O=N—O2° 



6.10 

6.11 

6.12 

6.13 

6.14 

6.15 

6.16 

6.17 

it 

(a) :Br—B —Br: 

(b) N=O: 

Cette structure de résonance ne fournit pas de contribu- 
tion significative 4 la structure du dioxyde de carbone 
parce qu’il y a une charge formelle de +1 sur un atome 
d’oxygeéne qui est trés électronégatif. 
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4. 

3). 

(a) 4 groupes d’électrons, 4 groupes liants et O doublet 

libre. 

(b) 5 groupes d’électrons, 3 groupes liants et 2 doublets 

libres. 

(c) 6 groupes d’électrons, 5 groupes liants et | doublet 

libre. 

(a) 6 groupes d’électrons, 6 groupes liants et 0 doublet 

libre. 

6.18 

6.19 

6.20 

6.21 

6.22 
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(b) 6 groupes d’électrons, 4 groupes liants et 2 doublets 
libres. 

(c) 5 groupes d’électrons, 4 groupes liants et | doublet 

libre. 

(a) Géométrie Electronique : tétraédrique. 

Géométrie moléculaire: pyramidale a base trian- 
gulaire. 

Angle de liaison = 109,5°. 

A cause du doublet libre, angle de liaison est infé- 

rieur a 109,5°. 

(b) Géométrie électronique : tétraédrique. 

Géométrie moléculaire: angulaire. 

Angle de liaison = 109,5°. 

A cause des doublets libres, angle de liaison est infé- 

rieur a 109,5°. 

(c) Géométrie électronique : tétraédrique. 

Géométrie moléculaire: tétraédrique. 

Angle de liaison = 109,5°. 

Etant donné qu'il n’y a aucun doublet libre, langle de 

liaison est de 109,5°. 

(d) Géométrie électronique: linéaire. 

Géomeétrie moléculaire: linéaire. 

Angle de liaison = 180°. 

Etant donné qu’il n’y a aucun doublet libre, l’angle de 

liaison est de 180°. 

(a) Géométrie électronique: tétraédrique. 

Géomeétrie moléculaire: tétraédrique. 

Angle de liaison = 109,5°. 

(b) Géométrie électronique: tétraédrique. 

Géométrie moléculaire: pyramidale a base trian- 

gulaire. 

Angle de liaison = 109,5°. 

A cause du doublet libre, l’'angle de liaison est infé- 

rieur a 109,5°. 

(c) Géométrie électronique: tétraédrique. 

Géométrie moléculaire: angulaire. 

Angle de liaison = 109,5°. 

A cause du doublet libre, l’angle de liaison est infé- 

rieur a 109,5°. 

(d) Géométrie électronique: tétraédrique. 

Géométrie moléculaire: angulaire. 

Angle de liaison = 109,5°. 

A cause des doublets libres, l’angle de liaison est infé- 

rieur a 109,5°. 

Les deux structures ont quatre groupes d’électrons, mais 

les deux doublets libres dans H,O font diminuer plus for- 

tement l’angle de liaison a cause des répulsions doublet 

libre-doublet libre. 

Les deux structures ont quatre groupes d’électrons, mais 

le doublet libre dans ClO; fait diminuer I’angle de liai- 

son a cause des répulsions doublet libre-doublet liant. 
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(b) 

6:24 (a) H—-C=C--h 

\ 
(b) C=C 

/ 

“yy ye 

(c) <= ae Nu 

6.25 (a) N=N 

(b) N==N 

(c) oN ~ ~ H 

6.26 (a) Quatre doublets d’électrons entrainent une géométrie 

électronique tétraédrique. Le doublet libre cause des 

répulsions doublet libre-doublet liant et la géométrie 

moléculaire est pyramidale a base triangulaire. 

(b) Cing doublets d’électrons entrainent une géométrie 

électronique bipyramidale a base triangulaire. Le 

doublet libre occupe une position équatoriale afin de 

minimiser les répulsions doublet libre-doublet liant et 

la molécule a une géométrie moléculaire a bascule. 

(c) Six doublets d’électrons entrainent une géométrie 

électronique octaédrique. Les deux doublets libres 

occupent des positions opposées afin de minimiser 

les répulsions doublet libre-doublet libre. La géomé- 

trie moléculaire est plane carrée. 

6.27 (a) Quatre doublets d’électrons entrainent une géométrie 

électronique tétraédrique. Les deux doublets libres 

causent des répulsions qui entrainent une géométrie 

moléculaire angulaire. 

(b) Cing doublets d’électrons entrainent une géométrie 

électronique bipyramidale a base triangulaire. Les 

trois doublets libres occupent des positions équa- 

toriales afin de minimiser les répulsions doublet 

libre-doublet libre, ce qui entraine une géométrie 

moléculaire linéaire. 

— (c) Six doublets d’électrons entrainent une géométrie 

électronique octaédrique. Les doublets libres 

occupent une position afin de minimiser les répul- 

sions doublet libre-doublet liant. La géométrie molé- 

culaire est pyramidale a base carrée. 

6.28 

6.29 

6.30 

6.31 

6.32 

6.33 

6.34 

6.36 

“Ny O 

H H ww Ss 

H 

Now 

(b) of H 

Cw 
HH’ H 

(c) e oe ae 

iw N 

(a) ae \ ~H 

as 
H 

O H H 

te ue a (b) owe On ee 
H” \ 

H 

Méme si chaque molécule contient des liaisons polaires, 

la somme des dip6les des liaisons donne un dipéle net de 

zéro pour chaque molécule. La géométrie moléculaire 

linéaire de CO, a des vecteurs de liaisons égaux et oppo- 

sés. La géométrie moléculaire tétraédrique de CCl, a des 

vecteurs de liaison égaux et un dipdle net de zéro. 

La molécule est tétraédrique, mais elle est polaire parce 

que les dipdles des liaisons C—H sont différents des 

dipdles C—F en raison des électronégativités de C = 2,5, 

H = 2,1 et F = 4,0. Etant donné que les dipéles des liai- 

sons sont différents, la somme des dipGles de liaison ne 

donne pas zéro. Par conséquent, la molécule est polaire. 

La géométrie moléculaire tétraédrique de CH3F a des 

vecteurs de liaison inégaux, de sorte que la molécule a un 

dipdle net. 

(a) Polaire. 

(b) Non polaire. 

(a) Non polaire. 

(b) Polaire. 

(a) Polaire. 

(b) Polaire. 

(c) Non polaire. 

(a) Non polaire. 

(b) Polaire. 

(c) Polaire. 

(d) Non polaire. 

(c) Polaire. 

(d) Polaire. 

(c) Non polaire. 

(d) Polaire. 

(a) Forces de dispersion. 

(b) Forces de dispersion et surtout ponts hydrogéne. 

(c) Forces de dispersion et forces dip6le-dipdle. 

(d) Forces de dispersion. 



6.37 (a) Forces de dispersion. 

(b) Forces de dispersion et forces dipdle-dipGle. 

(c) Forces de dispersion. 

(d) Forces de dispersion et surtout ponts hydrogéne. 

6.38 (a) Forces de dispersion et forces dipdle-dipéle. 

(b) Forces de dispersion et surtout ponts hydrogéne. 

(c) Forces de dispersion. 

(d) Forces de dispersion. 

6.39 (a) Forces de dispersion. 

(b) Forces de dispersion et forces dipdle-dipdle. 

(c) Forces de dispersion et surtout ponts hydrogéne. 

(d) Forces de dispersion. 

6.40 (a) CH, <(b) CH3CH; < (c) CH;CH,Cl < (d) CH;CH>OH. 

Le premier facteur qui permet de classer des substances 

selon leur point d’ébullition est l’intensité des forces de 

dispersion qui s’exercent entre leurs molécules. Or, 

Pintensité de ces forces est proportionnelle au nombre 

d’électrons de chaque sorte de molécules. Selon ce 

facteur, le classement se présenterait donc ainsi: 

CH, < CH;CH; < CH;CH,OH < CH;CH,Cl. Si on 

compare maintenant les deux derniéres substances, 

CH,;CH,Cl présente également des forces dip6le-dipéle 

en raison du lien C—Cl polaire (Ay = 0,5) 

et CH3;CH,OH, des forces dipdle-dipdle (C—O, 

Ax = 1,0) et des ponts hydrogéne grace 4 la liaison 

O—H. Etant donné que les ponts hydrogéne sont de loin 

les forces intermoléculaires les plus intenses dans ce 

groupe, c’est donc CH3;CH,OH qui a le point d’ébullition 

le plus élevé. 

6.41 (a) HS < (b) H5Se < (c) HO. Les deux premiéres 

substances ne présentent que des forces de dispersion et 

des forces dip6le-dipdle assez faibles, de sorte que le 

point d’ébullition augmente avec le nombre d’électrons 

qui augmente. La troisiéme molécule présente en plus des 

liaisons hydrogéne. Etant donné que celles-ci sont de loin 

les forces intermoléculaires les plus intenses dans ce 

groupe, la derniére substance a le point d’ébullition le 

plus élevé. 

6.42 (a) CH;OH ale point d’ébullition le plus élevé parce que 

ses molécules présentent des ponts hydrogene. 

(b) CH;CH,OH ale point d’ébullition le plus éleve parce 

que ses molécules présentent des ponts hydrogene. 

(c) CH;CH; a le point d’ébullition le plus élevé parce que 

ses molécules ont le plus grand nombre d’électrons, 

donc les plus grandes forces de dispersion. 

6.43 (a) NH; ale point d’ébullition le plus élevé parce que ses 

molécules présentent des ponts hydrogene. 

(b) CS, a le point d’ébullition le plus élevé parce que ses 

molécules ont le plus grand nombre d’électrons, donc 

les plus grandes forces de dispersion. 

(c) NO) a le point d’ébullition le plus élevé parce que ses 

molécules présentent des forces dip6le-dipdle. 

6.44 (a) Br) a la pression de vapeur la plus élevee parce que 

ses molécules ont le plus faible nombre d’électrons, 

donc les plus faibles forces de dispersion. 

(b) H,S a la pression de vapeur la plus élevée parce que 

ses molécules ne présentent pas de ponts hydrogene. 

ANNEXEIl Réponses aux exercices de fin de chapitre 

(c) PH; a la pression de vapeur la plus élevée parce que 
ses molécules ne présentent pas de ponts hydrogéne. 

6.45 (a) CH, a la pression de vapeur la plus élevée parce que 

ses molécules ont le plus faible nombre d’électrons, 
donc les plus faibles forces de dispersion, et ne pré- 
sentent pas de forces dipdle-dipdle comme CH,Cl. 

(b) Méme si les deux substances peuvent former des 

ponts hydrogéne, CH3OH a la pression de vapeur la 

plus élevée parce que ses molécules ont le plus faible 

nombre d’électrons, donc les plus faibles forces de 

dispersion. 

(c) H,CO a la pression de vapeur la plus élevée parce que 

ses molécules ont le plus faible nombre d’électrons, 

donc les plus faibles forces de dispersion et ne pré- 

sentent pas de ponts hydrogéne comme CH3;OH. 

6.46 (a) Ne forme pas une solution homogéne. 

(b) Forme une solution homogéne, interactions ions- 

dipdle. 

(c) Forme une solution homogéne, forces de dispersion. 

(d) Forme une solution homogeéne, ponts hydrogéne. 

6.47 (a) Forme une solution homogéne, forces de dispersion 

présentes. 

(b) Ne forme pas une solution homogéne. 

(c) Forme une solution homogéne, interactions ions- 

dipdle et ponts hydrogeéne. 

(d) Ne forme pas une solution homogeéne. 

6.48 (a) Bat 

i oe (-) Dee 2= 

iT : : 

Senc 62 T0=¢—o- 

Of oA 

deme 
O—C—-0 

(b) Ca?* 

[gn] 
(c) K* 

iF O = [ a 

boun On” bj | ae tae 

. OL 

eS" 
>O—N=0O 

(d) Li* 

ci 
6.49 (a) Rb* 

(OO: 

421 



422 ANNEXE II Reponses aux exercices de fin de chapitre 

Oke 

) 7 On Tae 
| — | oe : * (-) 7 

H—O—S—O: fe0-S=0 6.54 

(d)eSray 

Pan] 
wal 

6.50 (a) ues Main 

Won es a 

jai jel 

H—C—C—H H—C=C—H 

(9 | || —= rea 
H--¢G—G—H H-—C=C—H 

HA 

H es —~ea eas 

(c) HY NH 

H—C C= 
HW’ CO Ng 

fx 
apa 6.55 

i i 
LB I a c-H iseyee =H 

(d) I | > | | 
He aH oe 

| | 
H H 

int SOX 

BE tl th ass 
6.51 :N-—C—C—O—H H- | = 

H 

‘0: 60 

—in ee 
6.52 H—-O—N—O:°-— H—O—N=0 —— 

I I 

‘O° 

ae 
H—O=N—O 

Il 

a i, . 6.56 
6.53 :Cl—C—Cl: > Cl°=c—Ci: —— 

I I 

02° 

| (+) 
Cl—C=C 

Il 

La somme des charges formelles est de 0 pour chaque 

structure, ce qui esi la charge globale de la molécule. 

Cependant, dans la structure I, les charges formelles 

individuelles sont plus faibles et cette forme est plus impor- 

tante pour Cl,CO que la structure II et la structure HL. 

[‘? é=n26 | — [Vc=n26°] — 

I Ul 

[:6—N=0!"] 

11 

Les structures I, II et III suivent toutes la régle de l’octet, 

mais elles ont des degrés variables de charge formelle 

négative sur le carbone, qui est l’atome le moins électro- 

négatif. De plus, la quantité de charge formelle est trés 

élevée dans les trois formes de résonance. Bien que la 

structure II soit la meilleure des formes de résonance, elle 

aune charge de —1 sur l’atome le moins électronégatif, C, 

et une charge de +1 sur un atome plus électronégatif, N; 

par conséquent, aucune de ces formes de résonance ne 

contribue de fagon importante a la stabilité de lion ful- 

minate et lion n’est pas trés stable. 
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La liaison C— O est la plus polaire parce qu'elle a la plus 

grande différence d’électronégativité. 
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NO, O et NO sont des radicaux libres. 
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6.64 (a) N — 1: géométrie moléculaire pyramidale a base 

triangulaire. 

C — 2: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

N — 3: géométrie moléculaire angulaire. 

C — 4: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

C — 5: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

C — 6: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

N a Vextérieur du cycle: géométrie moléculaire 

pyramidale a base triangulaire. 

(b) N — 1: géométrie moléculaire angulaire. 

C — 2: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

N — 3: géométrie moléculaire angulaire. 

C — 4: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

C — 5: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

C — 6: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

N — 7: géométrie moléculaire angulaire. 

C — 8: géométrie moléculaire triangulaire plane. 
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6.65 

6.66 

6.67 
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N — 9: géométrie moléculaire pyramidale a base 

triangulaire, 

N a Vextérieur du cycle: géométrie moléculaire 

pyramidale a base triangulaire. 

(c) N — 1: géométrie moléculaire pyramidale a base 

triangulaire. 

C — 2: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

N — 3: géométrie moléculaire pyramidale a base 

triangulaire. 

C — 4: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

(easy 

C — 6: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

géométrie moléculaire triangulaire plane. 

C a lextérieur du cycle: géométrie moléculaire 

tétraédrique. 

(d) N — 1: géométrie moléculaire pyramidale a base 

triangulaire. 

C — 2: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

N — 3: géométrie moléculaire angulaire. 

C — 4: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

C — 5: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

C — 6: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

N — 7: géométrie moléculaire angulaire. 

C — 8: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

N — 9: géométrie moléculaire pyramidale a base 

triangulaire. 

N alextérieur du cycle: géométrie moléculaire pyra- 

midale a base triangulaire. 

(a) Hydrosoluble. 

(b) Liposoluble. 

(c) Hydrosoluble. 

(d) Liposoluble. 

La molécule de savon posséde une extrémité hydrocarbo- 

née non polaire et une extrémité ionique -COO™ Na’. 

Quand le savon se dissout dans Veau, les molécules de 

stéarate de sodium s’assemblent pour former des petites 

sphéres (appelées micelles) avec les extrémités non 

polaires a l’intérieur et les extrémités ioniques sur la sur- 

face. L’extrémité ionique interagit avec les molécules 

d’eau par des forces ion-dipéle et des ponts hydrogéne, 

alors que l’extrémité hydrocarbonée non polaire attire la 

graisse non polaire et interagit avec celle-ci par des 

forces de dispersion. Cela permet a l’eau savonneuse 

d’enlever la graisse en emprisonnant la graisse a l’inté- 

rieur de la micelle. 

BrF: aucune géométrie électronique ou moléculaire. 

BrF,: la géométrie électronique est bipyramidale a base 

triangulaire et la géométrie moléculaire est 

linéaire. 

BrF3: la géométrie électronique est bipyramidale a base 

triangulaire et la géométrie moléculaire est en 

forme de T. 

BrF,: la géométrie électronique est octaédrique et la 

géométrie moléculaire est plane carrée. 

BrF;: la géométrie électronique est octaédrique et la 

géométrie moléculaire est pyramidale A base 

carrée. 

Ge 
“Cl: eae 
oy 

6.68 C=C 
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a 

6.69 (a) :F—C—F: 
La géométrie moléculaire est triangulaire plane. 

La molécule est polaire. 

L’atome central est hybridé sp. 

a C(p) — O(p) 

o C(sp?) — O(p) 

La géométrie moléculaire est angulaire. 

La molécule est polaire. 

Les atomes centraux sont hybridés sp°. 

o S(sp?) — S(sp) 
2 doublets 

libres dans 

deux orbitales 

sp? sur S 

2 doublets 

libres dans 

_ deux orbitales 
\ sp? sur S 
a 

» 
aio 

o S(sp?) — Cl(p) 

La géométrie moléculaire est a bascule. 

La molécule est polaire. 

Latome central est hybridé sp*d. 

oO S(sp3d) = F(p) 

Les quatre liaisons 
1 doublet libre dans 
Vorbitale sp3d sur S 



6.70 (a) 2 

La géométrie moléculaire est pyramidale a base 
carrée. 

La molécule est polaire. 

Latome central est hybridé sp°a?. 

o I(sp3d?) ~ F(p) 
Toutes les cing liaisons 

(| 

doublet libre dans 

Vorbitale spd? sur I 

C — letC — 2: géométrie moléculaire triangulaire 

plane. 

C — 3: géométrie moléculaire tétraédrique. 

La molécule est non polaire. 

C — 2: hybridation sp? 

C — let C — 3: hybridation sp’. 

aC(p)-C(p) — « C(sp?) — His) 
SS ° C(sp*) - C(sp) au ee = ieee Eos = 

i == eS == 

i 
(c) shi tbe 

H 

C: géométrie moléculaire tétraédrique. 

S: géométrie moléculaire angulaire. 

La molécule est polaire. 

Les deux atomes centraux sont hybridés Sp. 

o S(sp3) — H(s) 
2 doublets libres dans , 
des orbitales sp? sur S€© 

1 S(sp3) — C(sp3) 

C(sp3) — H(s) 
o C(sp3) — H(s) SS 
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ANNEXEII Réponses aux exercices de fin de chapitre 

En général, le point de fusion augmente avec le nombre 

d’électrons d’une substance covalente. Plus une molécule 

compte d’électrons, plus elle est apte 4 former des dipéles 

instantanés et donc a interagir avec ses voisines par des 

forces de dispersion. C’est ce qui explique que les tempé- 
ratures de fusion augmentent de HCl 4 HBr a HI. HF est 

exception a la régle. Méme si cette substance exerce les 

plus faibles forces de dispersion, son point de fusion est 

relativement élevé en raison des forces intermoléculaires 

importantes dues aux ponts hydrogéne. 

En général, le point d’ébullition augmente avec le nombre 

d’électrons dune substance covalente. Plus une molécule 

compte d’électrons, plus elle est apte 4 former des dipdéles 

instantanés et donc a interagir avec ses voisines par des 

forces de dispersion. C’est ce qui explique que les tempé- 

ratures d’ébullition augmentent de H,S a H,Se a H,Te. 

H,O est Vexception a la régle. Méme si cette substance 

exerce les plus faibles forces de dispersion, son point 

d’ébullition est relativement élevé en raison des forces 

intermoléculaires importantes dues aux ponts hydrogene. 

4 

pe |p: 
=P 4: 

H H 

H—S,—S3—Sc—Sp—H 
H= he 0 4 all anti Sean H. 

Sas Ola = alk 

NO, 
©, ee ° ( ) ee 

(Nee 

Les angles de liaison théoriques de la géométrie électro- 

nique triangulaire plane sont de 120°. On s’attend a ce que 

langle de liaison soit légérement inférieur 4 120° a cause 
4 . . BS Cs p 

de l’électron libre qui occupe la troisiéme orbitale sp~. 

NO,” 
be Gisele 

Langle de liaison de la géométrie électronique linéaire 

est de 180°. 

NO,~ 
(pee oe oo | 

Les angles de liaison théoriques de la géométrie €électro- 

nique triangulaire plane sont de 120°. On s’attend a ce que 

langle de liaison soit légérement inférieur a 120° a cause 

du doublet d’électrons libres qui occupent la troisi¢me 

orbitale sp. De plus, l’angle de liaison doit étre inférieur 
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ANNEXE II Reponses aux exercices de fin de chapitre 

a angle de liaison dans NO, en raison de la présence 

de doublets libres qui diminue la tendance des orbitales 

de Patome central a s’hybrider. Par conséquent, a mesure 

que des doublets libres sont ajoutés, langle de liaison 

s’écarte davantage de l’angle hybride de 120° vers l’angle 

non hybride de 90°, et les deux électrons augmentent 

cette tendance. 

A mesure qu’on se déplace de haut en bas dans la colonne 

de Fa Cla Br al, le rayon atomique des atomes augmente. 

Pour cette raison, les atomes plus volumineux ne peuvent 

pas étre accommodeés avec des angles de liaison plus 

petits. Les orbitales des atomes liés commenceraient a se 

chevaucher. Par conséquent, 4 mesure que la taille de 

latome lié augmente, l’angle de liaison devient plus 

grand, s’approchant de l’angle hybridé de 109,5°. 

i 1 

siaealee pa ae 

H H 

Structure I 

C,: géométrie moléculaire tétraédrique. 

C,: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

N: géométrie moléculaire pyramidale a base triangulaire. 

On peut écrire une deuxiéme forme de résonance. 

Structure II 

C,: géométrie moléculaire tétraédrique. 

C,: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

N: géométrie moléculaire triangulaire plane. 

Cette forme de résonance permet d’expliquer la configu- 

ration plane autour de N. 

H 6° 
lees Vax 

eee 

fe 
Structure I 

1 
Hie One NS 

—— 
Structure I] 

Dans la structure II, le doublet libre d’électrons sur N 

provoque la diminution de l’angle de liaison O—N—O 

a moins de 120°. 

Leau a l'état solide est maintenue grace a des interactions 

dip6le-dipdle de type ponts hydrogéne. Lorsque l’on 

chauffe la glace, les ponts hydrogéne s’affaiblissent 

jusqu’a ce que les molécules d’eau puissent glisser les 

unes sur les autres. La substance devient alors liquide. Si 

on continue de chauffer, les ponts hydrogéne finissent par 

6.81 

6.82 

6.83 

6.84 

se briser complétement et les molécules se déplacent 

librement (état gazeux). Dans le cas de la glace séche, le 

CO,(s) est maintenu a l’état solide par des interactions 

dipOle induit-dipG6le induit de faible intensité (les nuages 

électroniques ne possédent que 22 électrons). Dés que le 

solide est chauffé, les forces de cohésion disparaissent et 

le solide sublime directement a l’état gazeux sans passer 

par l’état liquide. 

Que ce soit des interactions dipdle induit-dip6le induit, 

dipdle-dipdle ou encore ion-dipéle, il s’agit d’attractions 

électrostatiques mettant en jeu des charges partielles 

accessibles a la surface des molécules. 

NH, <HF<H,O. 

L’énoncé (a) saisit le mieux l’idée fondamentale de la 

théorie RPEV. 

Lénoncé (b) néglige l’abaissement de l’énergie potentielle 

qui est produite par l’interaction des électrons de doublets 

libres avec les électrons liants. 

L’énoncé (c) néglige l’interaction entre tous les électrons. 

Les géométries moléculaires sont déterminées par le 

nombre et le type de groupes d’électrons autour de l’atome 

central. 

Les angles de liaisons théoriques seraient de 72°; cepen- 

dant, 4 cause du doublet libre qui occupe une des positions, 

les angles de liaison seraient inf€érieurs a 72°. 

CHAPITRE 7 

7.1 

7.2 

183 

7.4 

Tks) 

7.6 

(a) Oui. 

(b) Non. 

(c) Non, parce que les atomes Ar se déplacent plus len- 

tement pour compenser leur plus grande masse, ils 

exercent la méme pression sur les parois du contenant. 

(a) Ils ont la méme pression partielle. 

(b) No. 

(c) Ils ont la méme énergie cinétique moyenne. 

(d) Np. 

Le postulat selon lequel le volume occupé par les parti- 

cules de gaz est petit comparé a l’espace entre elles n’est 

plus valide dans des conditions de pression élevée. A 

pression élevée, le nombre de particules par unité de 

volume augmente ; par conséquent, le volume relatif des 

particules de gaz devient plus important. Etant donné que 

lespace entre les particules est réduit, les particules elles- 

mémes occupent une portion importante du volume. 

Le postulat selon lequel les forces d’attraction entre les 

particules de gaz ne sont pas importantes n’est plus valide 

dans des conditions de basse température. A basse tempé- 
rature, les molécules ne se déplacent pas aussi vite qu’a 
température élevée ; par conséquent, lorsqu’elles entrent 
en collision, elles ont une plus grande chance d’interagir. 

Ojoiaes 

2,7 atm. 



Tl 

7.8 

Te 

7.10 

7.11 

7A2 

7.13 

7.14 
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Gaz parfait V = 0,058 26 L. 

Gaz réel V = 0,0708 L. 

Les valeurs sont différentes parce que ce sont des condi- 
tions de trés haute pression. La pression doit étre corrigée 
de 500,0 atm a 542,1 atm. 

Gaz parfait P = 4,480 atm. 

Gaz réel P = 4,272 atm. 

Les valeurs de pression sont légérement différentes a 
cause du comportement non idéal du chlore (une grosse 
molécule) dans des conditions de température réduites. 

Leau a la plus grande tension superficielle parce que ses 
molécules font entre elles des ponts hydrogéne, une force 
intermoléculaire intense. Les molécules d’acétone ne 
peuvent pas former de ponts hydrogéne entre elles (mais 
pourraient le faire avec des molécules d’eau si on les 
mélangeait). 

(a) L'eau «mouille» les surfaces qui peuvent former des 

interactions dipdle-dipdle mais ne présente pas des 

forces intermoléculaires intenses avec l’huile et 

d'autres surfaces non polaires. Dans ces cas, l’eau 

perle, en maximisant les interactions de cohésion qui 

impliquent des ponts hydrogéne forts entre ses molé- 

cules. Donec l’eau perle sur les surfaces qui intera- 

gissent seulement par des forces de dispersion. 

(b) Le mercure perle sur la plupart des surfaces parce que 

les forces de cohésion entre ses atomes, dues 4 la liai- 

son métallique, prédominent sur les forces d’adhésion 

ala surface. 

Composé A. 

A basse température, les polyméres enroulés, de forme 

sphérique, interagissent faiblement avec les molécules 

voisines et contribuent trés peu a la viscosité de V’huile. 

A mesure que la température s’éléve, cependant, les 

molécules se déroulent et leur longue forme donne nais- 

sance a des forces intermoléculaires et a des enche- 

vétrements moléculaires qui empéchent la viscosité de 

diminuer autant qu’elle le ferait normalement. 

Dans un tube de verre propre, l’eau crée de fortes interac- 

tions adhésives avec les dipdles 4 la surface du verre. Ces 

forces adhésives étant plus intenses que les forces de 

cohésion entre les molécules d’eau, l’eau grimpe donc sur 

la surface du tube de verre. Lorsque de la graisse ou des 

résidus d’huile couvrent la surface du verre et celle de 

V’eau, les molécules non polaires de l’huile empéchent 

l’'interaction entre les dipGles du verre et ceux de l’eau. En 

conséquence, les forces de cohésion (dues aux ponts 

hydrogéne) entre les molécules d’eau prédominent et 

eau ne «mouille » plus le tube. 

L’eau peut créer de fortes interactions adhésives avec le 

verre (a cause des dipéles 4 la surface du verre), mais 

hexane est non polaire et ses molécules ne peuvent pas 

interagir fortement avec la surface de verre. 

Leau dans un plat ayant un diamétre de 12 cm s’évapore 

plus rapidement. La pression de vapeur est la méme dans les 

deux contenants parce que la pression de vapeur ne dépend 

que de la nature de la substance et de la température. 

L’acétone s’évapore plus rapidement. L’acétone manifeste 

une pression de vapeur plus grande que l’eau parce que 
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ANNEXE il Réponses aux exercices de fin de chapitre 

ses molecules ne peuvent pas former de ponts hydrogéne 

entre elles, de sorte que les forces intermoléculaires dans 

lacétone (forces de dispersion et interactions dipéle- 
dipdle) sont plus faibles. 

Le point d’ébullition et la chaleur de vaporisation de 
Phuile sont plus élevés que pour l’eau de sorte qu’elle ne 

s’évapore pas aussi rapidement que l’eau. L’évaporation 

de leau refroidit la peau parce que I’évaporation est un 
processus endothermique. 

Les molécules d’eau ont une énergie cinétique plus faible 

a température ambiante qu’a 100 °C. La chaleur de vapo- 

risation est la différence d’énergie entre les molécules 

dans la phase liquide et dans la phase vapeur. Etant 

donné que I’énergie du liquide est plus faible 4 tempéra- 

ture ambiante, la différence d’énergie qui doit étre sur- 
montée pour que le liquide devienne vapeur est plus 

grande, donc la chaleur de vaporisation est plus élevée. 

(a) Atomique. 

(b) Moléculaire. 

(c) Ionique. 

(d) Atomique. 

(a) Tonique. 

(b) Moléculaire. 

(c) Atomique. 

(d) Moléculaire. 

LiCl est probablement le solide le plus dur parce que c’est 

le seul composé ionique du groupe. Les trois autres 

solides sont maintenus ensemble par des forces intermo- 

léculaires, alors que LiCl est maintenu ensemble par des 

interactions de Coulomb, plus fortes, entre les cations et 

les anions du réseau cristallin. 

C (diamant) est le solide le plus difficile 4 rayer. Dans le 

diamant (figure 7.23, p. 293), chaque atome de carbone 

forme quatre liaisons covalentes avec quatre autres atomes 

de carbone dans une géométrie tétraédrique. Cette struc- 

ture s’étend dans tout le cristal; par conséquent, un cris- 

tal de diamant peut étre vu comme une molécule géante, 

maintenue ensemble par ces liaisons covalentes. Pour rayer 

ce solide, il faut briser des liaisons covalentes C—C trés 

fortes, ce qui exige beaucoup d’énergie. Le chlorure de 

sodium devrait étre le deuxiéme plus difficile a rayer, 

parce que sa cohésion est assurée par des interactions 

entre des cations +1 et des anions —1. Les deux autres 

substances étant des solides moléculaires, leur cohésion 

est assurée par des forces intermoléculaires beaucoup 

plus faibles et ils devraient donc étre plus faciles a rayer. 

(a) Le plus difficile a faire fondre est TiO, parce que c’est 

un solide ionique dont la cohésion est assurée par des 

attractions trés fortes entre des cations +4 et des 

anions —2. Le peroxyde d’hydrogeéne est un solide 

moléculaire dont la cohésion est assurée par des ponts 

hydrogéne, une attraction beaucoup moins forte. 

(b) Les deux substances sont des solides moléculaires 

non polaires, dont la cohésion est assurée par des 

forces de dispersion. SiCly sera le plus difficile a faire 

fondre parce que ses molécules comptent un plus 

grand nombre d’électrons et manifestent par consé- 

quent les forces de dispersion les plus intenses. 

(c) Xe sera le plus difficile 4 faire fondre parce que ses 

atomes comptent un plus grand nombre d’électrons et 

manifestent par conséquent les forces de dispersion 

les plus intenses. 
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7.28 On peut expliquer le point d’ébullition élevé de Peau malgré 

sa petite masse molaire en examinant la structure d’une 

molécule d’eau. La géométrie angulaire de la molécule et 

la nature trés polaire des liaisons O—H engendrent une 

molécule ayant un moment dipolaire important. Avec ses 

deux H partiellement positifs et ses deux doublets libres 

sur ’oxygéne, une molécule d’eau peut former des ponts 

hydrogéne assez forts avec quatre autres molécules d’eau, 

ce qui entraine une cohésion intermoléculaire élevée et 

donc un point d’ébullition relativement élevé. 

(d) CaO sera le plus difficile a faire fondre parce que ses 

ions de charge +2 et —2 s’attirent par une force 4 fois 

plus grande que les ions +1 et —1 de NaCl. 

7.24 (a) Fe parce que c’est un solide atomique maintenu 

ensemble par des liaisons métalliques, alors que CCl, 

est un solide moléculaire dont la cohésion est due a 

des forces de dispersion beaucoup plus faibles. 

(b) KCI parce que c’est un solide ionique dont la cohésion 

est due a l’attraction entre des cations et des anions, alors 

que HCI est un solide moléculaire dont la cohésion est 
; : 2: j ité ifi sique exceptionnelle- 

due a des forces dipdle-dipdle beaucoup plus faibles. 7.29 Leau a une capacite calorifique massiq P 
ment élevée pour une si faible masse molaire, ce qui a un 

effet de modération sur le climat des villes cdtieres. De 

plus, sa AH,,,, élevée entraine que l’évaporation et la 

condensation de I’eau ont un effet important sur la tempé- 

rature ambiante. Une quantité extraordinaire de chaleur 

peut étre emmagasinée dans de grands plans d’eau. La 

chaleur est absorbée ou libérée par les grands plans d’eau 

de préférence au-dessus des terres qui les entourent. Ce 

méme effet de modulation se produit sur la planéte 

entiére, dont les deux tiers sont recouverts d’eau. Autre- 

ment dit, sans eau, les fluctuations quotidiennes de tem- 

pérature sur la planéte pourraient ressembler davantage 

a celles sur Mars, ot des fluctuations de 63 °C ont été 

mesurées entre le milieu du jour et tot le matin. 

(c) Ti parce que c’est un solide atomique maintenu 

ensemble par des liaisons métalliques, alors que Ne 

est un solide atomique dont la cohésion est due a des 

forces de dispersion beaucoup plus faibles. 

(d) H,O parce que ses molécules sont retenues par des 

ponts hydrogéne, alors que la cohésion des molécules 

H,S est assurée par des forces de dispersion et dipdle- 

dipole, plus faibles. 

7.25 Le sel de table (Na* Cl) et la craie (Ca** CO 7) sont tous 
deux des solides ioniques. Pour les solubiliser, 11 faut donc 

briser les liaisons ioniques qui maintiennent leurs réseaux 

respectifs. Les ions du NaCl sont moins chargés (+1 et —1) 

que ceux du CaCO; (+2 et —2). La force électrostatique 

qui assure la cohésion du réseau est done environ quatre 7.30 Chez la presque totalité des substances, la phase solide est 
fois plus faible dans le cas du NaCl. Les molécules d’eau plus dense que la phase liquide. Or, c’est le contraire pour 

parviendront donc a séparer et a solubiliser les ions. Dans l’eau; en effet, sa phase solide, la glace, est moins dense 

le cas du CaCO, l’attraction électrostatique entre les ions que l’eau liquide, de sorte que la glace flotte sur l’eau. 

est trop élevée et les molécules d’eau ne peuvent séparer Pour la plupart des autres substances, les solides coulent 
les cations des anions. La substance demeure insoluble. au fond de la phase liquide. Au contraire, la couche de 

glace gelée a la surface d'un lac en hiver isole l'eau dans 

le lac et ’empéche de geler davantage. Si la couche de 

glace coulait, cela tuerait la vie aquatique au fond des 

cours d’eau et permettrait probablement au lac de geler 

complétement, éliminant presque toute vie animale. 

7.26 Le sucre est un solide moléculaire. La cohésion dans la 

substance ne résulte pas des liaisons covalentes entre les 

atomes, mais des forces intermoléculaires qui permettent 

Pattraction entre les molécules de sucre. La réponse 

devrait plutét se lire comme suit: 

«C’est parce que le sucre est un solide moléculaire dont les 7.31 (a) Le CO) subit une sublimation. Lorsque le CO) est 
exposé a lair, il se réchauffe rapidement et l’énergie 

cinétique des molécules augmente brusquement. 

Celle-ci dépasse rapidement l’énergie des forces de 

cohésion dipole induit-dipdle induit et la cohésion 

dans le solide disparait. Les molécules de CO, 

s’échappent a l'état gazeux. 

molécules sont retenues par des ponts hydrogene, alors que 

le sel est une substance ionique. Or, les liaisons ioniques 

(attractions électrostatiques entre des charges complétes) 

sont beaucoup plus fortes que les ponts hydrogéne (attrac- 

tions électrostatiques entre des charges partielles). » 

7.27 (a) A Vetat liquide. (b) Dans air, il y a des molécules d’eau qui peuvent for- 

mer des ponts hydrogéne, donc se condenser aisément 
a 

H Ho % 

Kok : “ uP : 

\ H H oO 

ea) as 

(b) A l'état solide. 

H. H 
H. H 

yr moe 
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en fines gouttelettes au contact de l’air refroidi par la 

sublimation du CO,. La «fumée» produite est en fait 

un brouillard formé de fines gouttelettes d’eau. 

(a) H,O(s). 

Au point de fusion, les ponts hydrogéne s’affaiblissent 

et certains disparaissent, ce qui permet aux molécules 

de glisser les unes sur les autres. Au point d’ébulli- 

tion, l’énergie cinétique des molécules d’eau est suffi- 

samment élevée pour vaincre les forces de cohésion 

dominantes (ponts hydrogéne) et celles-ci dispa- 

raissent. Les molécules bougent librement les unes 

par rapport aux autres. 

(b) NaCl(s). 

Au point de fusion, les liaisons ioniques s’affaiblissent, 

ce qui permet aux cations et aux anions de glisser et de 
rouler les uns sur les autres. Au point d’ébullition, 
l’Energie cinétique des ions est suffisamment élevée 
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pour vaincre les forces de cohésion dominantes (liai- 
son ionique) et celles-ci disparaissent. Les ions bougent 
librement les unes par rapport aux autres. 

(c) C(s). 
Au point de fusion, les liaisons covalentes s’affai- 
blissent et certaines disparaissent, ce qui permet aux 
atomes de glisser les uns sur les autres. Au point 

d’ébullition, l’énergie cinétique des atomes de car- 

bone est suffisamment élevée pour vaincre les liai- 

sons covalentes et celles-ci disparaissent. Les atomes 

bougent librement les uns par rapport aux autres. 

(d) CCL (s) 
Au point de fusion, les interactions dipdle induit- 

dipdle induit s’affaiblissent et certaines disparaissent, 

ce qui permet aux molécules de glisser les unes sur 

les autres. Au point d’ébullition, l’énergie cinétique 

des molécules de tétrachlorure de carbone est suffi- 

samment élevée pour vaincre les forces de cohésion 

dominantes (dipdle induit-dip6le induit) et celles-ci 

disparaissent. Les molécules bougent librement les 

unes par rapport aux autres. 

(a) Lénergie absorbée quand l’ammoniac NH; liquide 

bout est utilisée pour vaincre les forces intermolé- 

culaires de type ponts hydrogeéne entre les molé- 

cules d’ammoniac. 

(b) Lénergie absorbée quand l’iode solide fond est utilisée 

pour vaincre les forces intermoléculaires de type 

dip6le induit-dip6le induit entre les molécules diode. 

(c) L’énergie absorbée quand le chlorure de sodium 

se dissout dans l’eau est utilisée pour séparer les 

cations sodium des anions chlorure. 

(d) L’énergie absorbée quand le cuivre métallique bout 

est utilisée pour vaincre complétement les liaisons 

métalliques délocalisées entre les atomes de cuivre. 

Chaleur ajoutée 

Au début de la courbe de chauffage, |’aluminium solide 

absorbe la chaleur et sa température augmente. Au point 

de fusion, la température se stabilise, car la chaleur est 

utilisée pour affaiblir et briser en partie la liaison meétal- 

lique qui assure la cohésion du solide. Les cations Al’* 

glissent alors librement dans la mer d’électrons et Palumi- 

nium devient liquide. Si on continue a fournir de la cha- 

leur au systéme, la température se met a augmenter de 

nouveau, car l’énergie cinétique des électrons et des 

cations augmente jusqu’a atteindre le point d’ébullition. 

Au point d’ébullition, la température se stabilise, car la 

chaleur est utilisée pour vaincre complétement la liaison 

métallique et libérer les cations de la mer d’électrons. La 

substance passe alors a l’état gazeux ; les cations et les élec- 

trons se déplacent librement les uns par rapport aux autres. 

= oe) On 

Température (°C) 

7.36 

Tesh 
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Chaleur ajoutée 

Au début de la courbe de chauffage, le fructose solide 

absorbe la chaleur et sa température augmente. Au point 

de fusion, la température se stabilise, car la chaleur est 

utilisée pour affaiblir et briser en partie les ponts hydro- 

gene qui assurent la cohésion du solide. Les molécules 

glissent et roulent alors les unes par rapport aux autres et 

le fructose devient liquide. Si on continue a fournir de la 

chaleur au systéme, la température se met 4a augmenter de 

nouveau, car l’énergie cinétique des molécules augmente 

jusqu’a atteindre le point d’ébullition. Au point d’ébulli- 

tion, la température se stabilise, car la chaleur est utili- 

sée pour vaincre complétement les ponts hydrogéne et 

libérer les molécules les unes des autres. La substance 

passe alors a l’état gazeux. Les molécules se déplacent 

alors indépendamment les unes des autres a grande vitesse. 

(a) Solide. 

(b) Liquide. 

(c) Gaz. 

(d) Fluide supercritique. 

(e) Equilibre solide/liquide. 

(f) Equilibre liquide/gaz. 

(g) Equilibre solide/liquide/gaz. 

(a) 184,4°C. (b) 113,6°C. (© Solide. (dd) Gaz. 

¢ 
= 3364 
5 LIQUIDE 

4 SOLIDE 
s 

Be bye 
0,124 T VAPEUR 

I I 
Hikes} 126,2 63,1 

Température (K) 

Lazote a un état liquide stable a | atm. 

Note: Les axes ne sont pas a l’échelle. 

LIQUIDE 

SOLIDE 

Pression (atm) 

VAPEUR 

—-— —— 

Baie 150,8 83,7 
84.1 

Température (K) 

425 
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7.40 

7.41 

7.42 

7.43 

7.44 

7.45 

7.46 

7.47 

7.48 

7.49 

7.50 

Reéponses aux exercices de fin de chapitre 

Le solide a la masse volumique la plus grande parce que 

la pente de la droite d’équilibre solide/liquide est positive. 

Si on commence dans le liquide et qu’on augmente la pres- 

sion, on traverse dans la phase solide, la phase plus dense. 

Note: Les axes ne sont pas a l’échelle. 

(a) Le soufre rhombique sublime au-dessous de 

0,0043 mm Hg et le soufre monoclinique, en dessous 

de 0,027 mm Hg. 

(b) La phase rhombique est plus dense parce que si on 

commence dans la phase monoclinique a 100 °C et 

qu’on augmente la pression, on traverse dans la phase 

rhombique. 

Le point triple marqué par «O » présente l’équilibre de la 

glace II, de la glace III et de la glace V. La glace I est 

plus dense que la glace I parce qu’on peut générer de la 

glace II a partir de la glace I en augmentant la pression 

(en poussant les molécules plus prés les unes des autres). 

La glace III coule dans l’eau liquide, car la pente de la 

droite glace III/liquide est positive, ce qui indique que 

la glace III est plus dense que l’eau liquide. 

Les IEAG dépendent de la capacité d’un gaz a se disperser 

dans une piéce lorsqu’il est relaché. Selon la théorie ciné- 

tique des gaz, l’énergie cinétique moyenne d'une particule 

est proportionnelle a la température en kelvins. Comme le 

mouvement des atomes ou des particules dans un gaz est 

di a l’énergie thermique qui se distribue parmi les parti- 

cules du gaz, plus la température d’un gaz sera basse, 

moins les atomes ou les molécules du gaz se déplaceront 

rapidement, rendant ainsi le systeme moins efficace. 

V = 0,762 L. 

Le volume réel du gaz (0,61 L) est en fait inférieur au 

volume du gaz parfait, car a basse température, l’énergie 

cinétique des molécules est suffisamment faible pour 

permettre aux forces de cohésion d’influencer le compor- 

tement du gaz. Bien qu’elles ne soient pas suffisamment 

efficaces pour permettre la liquéfaction de l’air, elles res- 

treignent le mouvement des molécules, ce qui fait en sorte 

que le volume occupé est moindre que le volume attendu. 

Oui, il y a 1,22 g d’eau liquide aprés vaporisation. 

Oui, il reste 5,2 g de liquide aprés la vaporisation. 

CO>(g)— CO,(/) + CO (s). 

Le solide est plus dense que le liquide. Etant donné que la 

température du point triple est plus basse que celle du 

point de fusion normal, la pente de la courbe de fusion 

doit étre positive. Cela signifie qu’en commengant dans la 

phase liquide et en augmentant la pression, on finit par 

traverser dans la phase solide. A mesure que la pression 

augmente, la phase devient plus dense et les molécules 

CCl, sont de plus en plus rapprochées les unes des autres. 

3400 g. 

DANS NO! IL, 

(a) RbCI: solide ionique (liaison ionique). 

CoH: solide moléculaire (interactions dipdle induit- 

dipdle induit). 

Sc: solide métallique (liaison métallique). 

SiO: solide macromoléculaire (liaisons covalentes). 

(b) CioHg. 

7.51 

ee, 

7.53 

7.54 

7.55 

7.56 

(c) SiO». 

(d) CioHsg. 
(e) Sc. 

(f) RbCl. 

(g) Sc. 

(h) CyoHg. 

(i) CyoHg. 

CO3(5) <H0(s) < CH 206(s) < Al(s) < CaCO3(s) < C(s). 

A: cette substance posséde les points de fusion et d’ébul- 

lition les plus faibles. Les forces de cohésion les plus 

faibles sont retrouvées dans les substances formées de 

molécules non polaires possédant des nuages électro- 

niques peu volumineux. La cohésion est alors assurée par 

des interactions dip6le-induit-dip6le induit de faible 

intensité. 

B: cette substance posséde des points de fusion et 

d’ébullition plus élevés que la substance A, mais plus 

faibles que ceux des substances C et D. Les températures 

de fusion et d’ébullition proches de celles observées pour 

une substance connue, l’eau, permettent de penser qu’il 

s’agit d’une substance dont la cohésion est assurée par 

des ponts hydrogéne. 

C: cette substance posséde des points de fusion et d’ébul- 

lition plus élevés que la substance de type ponts hydro- 

gene, mais plus faibles que ceux de la substance D. Les 

forces de cohésion supérieures aux ponts hydrogéne mais 

moins efficaces que les liaisons covalentes sont les liai- 

sons métalliques et les liaisons ioniques. Les valeurs de 

température particuliérement élevées permettent de soup- 

conner qu'il s’agit d’une substance ionique. 

D: la substance D fond a une température extrémement 

élevée, ce qui permet de supposer que la cohésion est assu- 

rée par des liens physiques (liaisons covalentes) entre les 

atomes plutot que par des forces électrostatiques. Cette 

substance est probablement un solide macromoléculaire. 

(a) SiO). (b) HF. (c) NaCl. (d) Ho. 

(a) CO3(s) > CO,(g) a 194,7 K. 

(b) CO,(s) — point triple 4 216,5 K (les trois phases 

coexistent) > CO>(g) au-dessus de 216,5 K. 

(ce) CO (s) + CO,(/) au-dessus de 216 K + CO,(g) a 

environ 250 K. 

(d) CO2(s) + CO,(/) + COs, fluide supercritique lorsque 

la température dépasse 304 K. 

L’état plasma est créé par l’ionisation d’une substance. 

Les charges créées sont attirées les unes aux autres par 

des forces électrostatiques relativement élevées (charges 

completes). Bien qu’aux températures requises pour créer 

l'état plasma Vénergie cinétique des particules soit trés 
élevée, on ne peut négliger les forces d’attraction entre les 
ions. Ces «gaz» ne répondent donc pas a la loi des gaz 

parfaits ot l’'attraction entre les particules est considérée 

comme nulle. 

Référez-vous au diagramme de phases de I’azote qui se 
trouve dans la solution du probléme 7.38. A 77 K et a 
| atm, il y a équilibre entre l’azote gazeux et l’azote 
liquide. Cependant, si on aspire la fraction gazeuse de 
l'azote avec une pompe, on rompt cet équilibre en forcant 
le liquide a se vaporiser pour rétablir la phase gazeuse. 
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7.58 

Thos 

7.60 

7.61 

7.62 

7.63 

Or, l’€vaporation est un processus endothermique, de 
sorte qu’en se vaporisant, l’azote retire de la chaleur du 
liquide, ce qui fait chuter sa température. Si la tempéra- 
ture du liquide diminue, il en est de méme de sa pression 
de vapeur d’€quilibre. Un nouvel équilibre s’établit donc 
a une température et a une pression plus basses, en sui- 
vant la courbe d’équilibre liquide-gaz, et ce, Jusqu’a ce 
qu’on atteigne le point triple ot apparaitra la phase solide 
de l’'azote. Si la pression diminue sous 0,124 atm, le chan- 
gement de phase passera de la vaporisation a la sublima- 
tion et on ne trouvera plus d’azote liquide, seulement du 
solide et du gaz. 

360 mm Hg. 

Le diamant est un solide macromoléculaire dont la cohé- 
sion est assurée uniquement par des liens covalents 

simples. Dans le cas du graphite, les atomes de carbone 

hybridés sp* sont organisés en feuillet planaires ou 

chaque atome forme deux liaisons simples et une liaison 

double avec ses carbones voisins. Les feuillets eux- 

mémes sont retenus les uns aux autres par des forces 

dip6le induit-dipdle induit. Le graphite s’effrite plus faci- 

lement, car il est relativement aisé de séparer les feuillets. 

Toutefois, pour le faire fondre, il faut briser des liaisons 

doubles plus solides que les liaisons simples du diamant. 

A TPN, le gaz est 4 une température suffisamment élevée 

pour que l’énergie cinétique des molécules fasse en sorte 

que les forces de cohésion soient négligeables. De plus, a 

pression normale, les molécules ou les atomes sont suffi- 

samment éloignés les uns des autres pour que leur volume 

soit négligeable comparé a la distance qui les sépare. 

La fonte d’un cube de glace dans un verre d’eau n’aug- 

mente ni ne diminue le niveau de liquide dans le verre 

pourvu que la glace flotte toujours dans le liquide. I en 

est ainsi parce que la glace déplace un volume d’eau lié a 

sa masse. Selon la méme logique, la fonte des icebergs 

n’augmente pas le niveau des océans (en supposant que le 

contenu en solides dissous, et par conséquent la densité, 

ne change pas lorsque les icebergs fondent). Cependant, la 

fonte des glaciers situés sur un continent ou une ile aug- 

mente le niveau des océans, tout comme verser plus d’eau 

dans un verre augmente le niveau d’eau dans le verre. 

Leau, par exemple, s’évapore plus rapidement dans un 

contenant avec une grande surface parce que les molé- 

cules disposent d’une plus grande surface pour s’éva- 

porer. La pression de vapeur est la pression d’un gaz 

en équilibre dynamique avec le liquide (vitesse de vapo- 

risation = vitesse de condensation). La pression de 

vapeur dépend seulement de la nature de la substance et 

de la température. 

La cohésion dans les matiéres plastiques est assurée par 

des forces intermoléculaires, donc par des forces €lectro- 

statiques entre des charges partielles. Ces substances ont 

donc une plus faible cohésion et une résistance moindre a 

la chaleur que les substances ioniques (forces électrosta- 

tiques entre des charges complétes permanentes) ou 

macromoléculaires (partage physique d’orbitales). 

Le point triple sera 4 une température plus basse parce 

que la droite d’équilibre de fusion a une pente positive. 

Cela signifie que la température et la pression augmen- 

tent A mesure qu’on se déplace du point triple au point de 

fusion normal. 

7.64 

7.65 

7.66 
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Le segment liquide aura la pente la moins abrupte parce 
que c’est l’eau liquide qui exige le plus d’énergie pour 

élever sa température. 

Leau possede une capacité calorifique massique excep- 

tionnellement élevée, ce qui a un effet de modération sur 

la température du caveau. Une grande cuve d’eau peut 

emmagasiner une grande quantité de chaleur. A mesure 

que la température de l’air chute, l’eau libére de la cha- 

leur, gardant la température plus constante. Si la tempé- 

rature du caveau diminue assez pour que l’eau commence 

a geler, la chaleur libérée au cours de sa congélation pro- 

tégera encore les aliments dans le caveau. 

La chaleur de fusion d’une substance est toujours plus 

petite que sa chaleur de vaporisation parce qu’on rompt 

moins d’interactions entre les particules quand on la fait 

fondre que quand on la vaporise. Lors de la fusion, les 

particules acquierent une plus grande mobilité, mais elles 

interagissent encore fortement avec leurs voisines. Lors 

de la vaporisation, toutes les interactions entre les parti- 

cules doivent étre rompues (les particules de gaz n’ont 

essentiellement aucune interaction intermoléculaire), ce 

qui exige un plus grand apport d’énergie. 

CHAPITRE 8 

8.1 

8.2 

8.3 

8.4 

8.5 

8.6 

8.7 

8.8 

8.9 

8.10 

8.11 

8.12 

8.13 

1,6 X 1074 atomes S. 

2,36 mol Al. 

(a) 0,295 mol Ar. 

(b) 0,0543 mol Zn. 

(c) 0,144 mol Ta. 

(d) 0,0304 mol Li. 

(a) 0,28 g Sb. 

(b) 4,88 g Ba. 

(c) 5,76 X 10° g Xe. 

(d) 2,4 x 10? g W. 

1,42 < 1072 atomes Ag. 

Bilbspoults 

(a) 1,01 X 1073 atomes P. 

(b) 6,78 X 107! atomes Hg. 

(c) 5,39 X 107! atomes Bi. 

(d) 5,6 X 107° atomes Sr. 

(a) 36 g Au. 

(b) 0,187 g He. 

(c) 62 ¢ Pb. 

(d) 3,1 gU. 

4,2 X 107! atomes C. 

6,42 X 1028 atomes He. 

3,239 X 10°? g Pt. 

7,631 X 107?! g Xe. 

(a) 46,01 u. 

(b) 58,12 u. 

(c) 180,16 u. 

(d) 238,03 u. 

431 
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8.14 

8.15 

8.16 

8.17 

8.18 

8.19 

8.20 

8.21 

8.22 

8.23 

8.24 

8.25 

Reponses aux exercices de fin de chapitre 

(a) [84,11 u. 

(b) 47,02 u. 

(c) 331,61 u. 

(d) 164,10 u. 

(a) 0,471 mol CCl. 

(b) 0,0362 mol C)5H5.0;;. 

(c) 968 mol C3H. 

(d) 0,279 mol NO. 

(a) 989 g HNO3. 

(b) 0,0354 g H,O3. 

(c) 4,62 g SOo. 

(d) 208 g XeF. 

(a) 1,2 x 1075 molécules HO. 

(b) 4,61 X 1073 molécules CBry. 

(c) 3,44 X 1075 molécules O35. 

(d) 1,53 X 1073 molécules CgH jo. 

(a) 0,515 g SO3. 

(b) 38,9 g HO. 

(c) 203 g O3. 

(d) 0,309 g CCL F). 

2.992 X 10-23 g HO. 

2,992 x Ome 2 CoH 20.6. 

0,10 mg Cj 2H 90}). 

(a) 74,87 %. 

(b) 79,88 %. 

(a) 63,65 %. 

(b) 46,68 %. 

(c) 92,24 %. 

(d) 37,23 %. 

(c) 30,45 %. 

(d) 22,23 %. 

NH;: 82,27 %. 

CO(NH)3)>: 46,65 %. 

NH,NO3;: 35,00 %. 

(NH4)2SO4: 21,20 %. 

Lengrais avec le plus haut contenu en azote est NH; avec 

un pourcentage massique d’azote de 82,27 %. 

Fe,03: 69,94 %,. 

Fe3;04 A WAG %. 

FeCO3: 48,20 %. 
Fe,O, est le minerai qui a le contenu en fer le plus élevé 

avec 72,37 %. 

Pfs AE 

149 mg AgCl. 

196 pg KI. 

6,6 mg NaF. 

(a) 2H:O. (b) 1C:4H. (c) 2C:6H:10. 

(a) 20:1C. (b) 2H:20. (c) 3H:IN. 

(a) 0,885 mol atomes H. (c) 29 mol atomes H. 

(b) 5,2 mol atomes H. (d) 33,7 mol atomes H. 

(a) 9,76 mol atomes O. 

(b) 2,15 mol atomes O. 

(c) 0,0711 mol atomes O, 

(d) 48,2 mol atomes O. 

(a) 3,3 g Na. (c) 1,42 Na. 

(b) 3,6 g Na. (d) 1,7 g Na. 

8.35 

8.36 

8.37 

8.38 

8.39 

8.40 

8.41 

8.42 

8.43 

8.44 

8.45 

8.46 

8.47 

8.48 

8.49 

8.50 

8.51 

8.52 

8,53 

8.54 

8.55 

8.56 

8.57 

8.58 

8.59 

8.60 

8.61 

8.62 

8.63 

8.64 

8.65 

8.66 

8.67 

8.68 

8.69 

8.70 

(a) 15 kg Cl. 
(b) 19 kg Cl. 

(a) Ag,O. 

(a) Nil). 

(a) C5H,N. 

(a) CsH) Oo. 

NCl,. 

P4Se3. 

(a) Cy2Hi4N>. 

(a) CgHj3. 

CH). 

C5Hy. 

CH,O. 

C3H;303. 

76 kPa. 

Bl) 10 kPa 

44.6 mL. 

0,927 mL. 

4,33 L. 

4,2 x 10° mL. 

3h) Ib. 

0,748 atm. 

2,1 mol. 

491 K. 

47,5 L. 

Lowa 

ee ees 22. 

P, = 4 atm. 

484 kPa. 

2,84 atm. 

Venolnire = 22,414 jt. 

VES one 

1,964 g/L. 

9,436 g/L. 

1,60 X 10? kPa. 

44,0 g/mol. 

39,9 g/mol. 

4,00 g/mol. 

(c) 14 kg Cl. 

(d) 8,5 kg Cl. 

(b) Co3As70sg. 

(b) BaBry. 

(b) CyH5N,0. 

(b) CgHgO3. 

(b) C3H;Cl,. 

(b) CeClo. 

(c) SeBry. 

(c) BeSO,. 

(c) CyoHaoNoSq. 

(c) CygHi2No.- 



8.71 141 g/mol. 

8.72 7,2 x 107 km. 

8.73 6,022 x 1022 dollars. 

8,9 x 10! dollars/personne. 

Multibillionnaire (un billion = 1000 milliards). 

8.74 2,3 < 10!’ automobiles. 

8.75 15,985 u. 

8.76 1,99 X 10° atomes Ti. 

8.77 75,0 % Au, 25,0 % Pd. 

8.78 1,70 X 10*4 molécules C)H;OH. 

8.79 2 x 10?! molécules H50O. 

8.80 2,3 < 10° g Cl/année. 

8.81 84 kg Cl/année. 

8.82 Fe. 

8.83 K. 

8.84 C)gH>4O>. 

8.85 CoH) 20¢. 

8.86 C)gH5 Oo. 

8.87 C)gH oOo. 

8.88 7. 

8.89 2. 

8.90 C,HoBrO. 

8.91 CoH,,NO>. 

8.92 1,87 X 107! atomes. 

8.93 VO: oxyde de vanadium(II). 

V,O3: oxyde de vanadium(II]). 

VO,: oxyde de vanadium(IV). 

V,O;: oxyde de vanadium(V). 

8.94 92,93 g/mol. 

8.95 x=lety =2. 

8.96 Ca. 

8.97 CyHjo. 

8.98 C,Hs. 

8.99 0,223 g. 

8.100 XZ, et X>Zs. 

8.101 26%. 

8.102 1,6 X 10’ kg Cl/année. 

8.103 7,8 < 10° kg roche. 

8.104 C,H;SNO. 

8.105 C HSI. 

8.106 XY3. 

8.107 X5Y3. 

8.108 

8.109 

8.110 

8.111 

8.112 

8.113 

8.114 

ANNEXE II Réponses aux exercices de fin de chapitre 433 

Léchantillon de Cr contient le plus grand nombre de 
moles. 

Léchantillon de Zn est celui qui a la plus grande masse. 

(a) O. (b) N. (c) O. (d) N. 

L’énoncé est incorrect parce qu’une formule chimique 

exprime le rapport steechiométrique et non le rapport 

massique des éléments. I] faudrait lire ’énoncé comme 

suit: «La formule chimique de l’ammoniac (NH3) 

indique que l’ammoniac contient trois atomes d’hydro- 

gene pour chaque atome d’azote. » 

Oe 7se- He 

44.8 L. 

La pression augmente d’un facteur 4. 

€ 

CHAPITRE 9 

9.1 

9.2 

Oe 

9.4 

95 

9.6 

9.7 

9.8 

9.9 

9.10 

9.11 

9.12 

9.13 

9.14 

9.15 

9.16 

2 SO2(g) + O2(g) + 2 H,O0(/) > 2 H,SO,(aq). 

4 NO,(g) + O2(g) + 2 H,O(l) > 4 HNO,(aq). 

2 Na(s) + 2 H,O(/) > H2(g) + 2 NaOH(aq). 

4 Fe(s) + 3 Oo(g) > 2 Fe,O3(s). 

C)pH2,0,,(aq) + Hy0(I) > 4 C,H;OH(agq) + 4 COX(g). 
6 CO(g) + 6 H,O(/) > CeH)206(aq) + 6 O2(g). 

(a) PbS(s) + 2 HBr(aqg) > PbBr>(s) + H5S(g). 

(b) CO(g) + 3 Ho(g) > CHy(g) + H20(/). 
(c) 4 HCl(ag) + MnO,(s) > MnCl,(aqg) + 2 H,O0(/) 

+ Cl,(g). 

(d) CsHj2(/) + 8 O2(g) > 5 CO2(g) + 6 H20(). 

(a) 2 Cu(s) + S(s) > Cu,S(s). 

(b) Fe,O3(s) + 3 H2(g) > 2 Fe(s) + 3 H,O()). 

(c) 2 SO3(g) + On(g) > 2 SO3(g). 

(d) 4 NH3(g) + 5 O3(g) > 4 NO(g) + 6 H,O0(g). 

Na»,CO3(aqg) + CuClo(ag) > CuCO;(s) + 2 NaCl(aq). 

3 KOH(aq) + FeCl;(aq) + Fe(OH)3(aq) + 3 KCl(aq). 

47 mol O35. 

0,0535 mol Ba(OH)>. 

(a) 2,6 mol NO). 
(b) 12 mol NOs. 

(c) 0,194 mol NO). 

(d) 28,7 mol NO>. 

SiO; Ge SiC co 
3 g 3 6 

2 6 2 4 

5,0 15 5,0 10 

2,8 8,4 2,8 5,6 

0,517 1,55 0,517 1,03 

14 ¢ HBr. 

0,17 ¢ Hp. 

69,3 g HSO,. 

1,42 g Hp. 
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9.17 

9.18 

9.19 

9,20 

9.21 

9.22 

9.23 

9.24 

9:25 

9.26 

9.27 

9.28 

9.29 

9.30 

9.31 

9°32 

9.33 

9.34 

935 

9.36 

OS 

9.38 

(a) 3,8 g BaCl,. 

(b) 4,5 g CaCO3. 

(a) 55,9 ¢ KI. 

(b) 44.0 g Na>CO3. 

(c) 45,9 g K,SO4. 

(a) Na. (b) Na. 

(a) Al. (b) Oo. 

3 molécules Cl. 

2 molécules CO3. 

(a) 2,5 g AICI. 
(b) 31,1 g AICI. 
(©) 1,16 g AICI. 

Pb** est le réactif limitant. 

34,5 g PbCh. 
85,2 %. 

NH, est le réactif limitant. 

240,5 kg CO(NH;)>. 

70,01 %. 

S10), est le réactif limitant. 

72,83 kg Si. 

90,8 %. 

BS. Ie 

1,9 ie HO. 

48-2 TS 
24,1 LCO. 

B52 O>: 

22,8 g NaN3. 

0,109 g Li. 

60,4 %. 

Nol 10 1O:. 

F, est le réactif limitant. 

4,84 g CIF. 

Hy est le réactif limitant; puis 0,501g CH,OH. 

Reponses aux exercices de fin de chapitre 

(ce). 4,1 g MgO 

(d) 4,7 g Al,O3. 

(c) Bro. 

(c) Al. 

(d) Na. 

(d) Al. 

(a) H*(aqg) + Cl (aq) + Li* (aq) + OH (aq) > 
H,O() + Li* (aq) + Cl ( aq). 

H* (aq) + OH (aq) > H50()). 

(b) Mg?*(aq) + S?-(aq) + Cu** (aq) + 2 Cl (aq) > 
CuS(s) + Mg?* (aq) + 2 Cl (aq). 

Cu?* (ag) + S*- (aq) > CuS\(s). 

(c) Na* (aq) + OH“ (aq) + H*(aq) + NO; (aq) > 

H,O(/) + Na‘ (aq) + NO; (aq). 

H* (aq) + OH (ag) > H5O(/). 

(d) 6 Na‘ (aq) + 2 PO,? (aq) + 3 Ni?*(aq) + 
6 Cl (aq) > Niz(PO,4)>(s) }) Sie CGhIN 
2) Ni?* (aq) + ?) POG (aq) — Ni3(PO4)(s). 

(aq) + 2 NO3 (aq) + 

a‘(aq) + 6 Cl” 

aa 2 Na™ (aq) ) + 2 Cl (aq) > 

9Cl,(s) + 2 Na* (aq) + 2 NO; (aq). 

*(aq) + 2 Cl (aq) > HgCl,(s). 

(aq). 

9,39 

9.40 

9.41 

9.42 

9.43 

9.44 

9.45 

9.46 

9.47 

9.48 

9.49 

HBr(ag) + KOH(aq) > H,O0(/) + KBr(aq). 

H* (ag) + OH’ (aq) > H,0()). 

(a) Soluble: Ag* (aq) et NO; (aq). 

(b) Soluble; Pb?* (aq) et CH;COO (aq). 

(c) Soluble: K*(aq) et NO; (aq). 

(d) Soluble: NHy* (aq) et S? (aq). 

(a) Lil(ag) + BaS(aq) + Aucune réaction. 

(b) KCl(ag) + CaS(aqg) > Aucune réaction. 

(c) CrBr,(aq) + Na,CO3(aq) > CrCO3(s) + 2 NaBr(aq). 

(d) 3 NaOH(aq) + FeCl,(aq) > 3 NaCl(aq) + Fe(OH);(s). 

(a) K,CO;(aq) + Pb(NO3).(ag) > 2 KNO3(aq) + PbCO;(s). 

(b) Li,SO,(ag) + Pb(CH3CO>)(aq) > 2 LiCH3CO,(aq) 

+ PbSO,(s). 

(c) Cu(NO3).(aq) + MgS(s) > CuS(s) + Mg(NOs3)o(aq). 

(d) Sr(NO3).(ag) + KI(aq) > Aucune réaction. 

(a) H,SO,(aq) + Ca(OH) (aq) > 2 H,0(/) + CaSO,(s). 

(b) HC1O,4(ag) + KOH(aq) > H,0() + KCIO;(aq). 

(c) H,SO,(aq) + 2 NaOH(aq) > 2 H,0(/) + NaSOq(aq). 

(a) 2 HBr(aqg) + NiS(s) > NiBr>(aqg) + H2S(g). 

(b) NH,I(aqg) + NaOH(aqg) > H,O(/) + NH3(g) + Nal(aq). 

(c) 2 HBr(ag) + Na,S(ag) > 2 NaBr(ag) + H>S(g). 

(d) 2 HClO,4(aqg) + Li,CO3(ag) — H,O(/) + CO,(g) 

+ 2 LiClO,(aq). 

(a) Ag = 0. (d) H= +1,S = —2. 

(b) Ag* = +1. (—) C= +4,0= -2. 

(c) Ca= +2, F= -1. (f) Cr= 7-6, 0 —— 2: 

(a) +2. (b) +6. (ies: 

(EN) sril- (b) +3. (@) ae: (d) +7. 

(a) Réaction d’oxydoréduction ; O, est agent oxydant et 

Li est l’agent réducteur. 

(b) Réaction d’oxydoréduction; Fe,* est l’agent oxydant 

et Mg est l’agent réducteur. 

(c) Ce mest pas une réaction d’oxydoréduction. 

(d) Ce rest pas une réaction d’oxydoréduction. 

(a) S(s) + O2(g) > SOd(g). 

(b) 2 C3H6(g) + 9 O2(g) > 6 COd( 

(c) 2 Ca(s) + O5(g) > 2 CaO(s) 

(d) CsHpS@ + 90>, (2) > 5 COx(2) 

) + 6 H,O(g). 

+ 6 H,O(g) + SO3(g). 

Hen ea4 SCEIL 

5,2 g CaCQ3. 

35,1 kg CO . 

Lacide salicylique est le réactif limitant. 

1,63 = CoHgOy. 

74,8 %. 

C3H5OH est le réactif limitant. 

4,28 ¢ H,O. 

87,0 %. 

B. 



9.57 

9.58 

9.59 

9.60 

9.61 

9.62 

9.63 

9.64 

9.65 

9.66 

9.67 

9.68 

9.69 

9.70 

9.71 

2 HCl(aq) + KS(s) > H,S(g) + 2 KCl(aq). 

0,190 g K.S. 

(a) SO, est le réactif limitant. 

T2t X10: * mol SO;, 

(b) 65,6 %. 

rales 7elee 

PMS Mee 

(a) D} HC\(s) =a Hg>(NO3),(aq) cara Hg>Cl,(s) ae HNO3(aq). 

(b) KHSO3(aq) + HNO3(aq) > H,0(/) + SO3(g) 

(©) 2 NHiCl(aq) + Pb(NO3)(aq) > PbC1,(s) 

+ 2 NH,NO;(aq). 

(d) 2 NH4Cl(aq) + Ca(OH) (aq) > 2 NH3(g) + 2 H,O(/) 

+ CaCl,(aq). 

(a) H,SO,4(aq) + HNO3(aq) > Aucune réaction. 

(b) Cr(NO3)3(ag) + 3 LiOH(aqg) > Cr(OH);(s) 

+ 3 LiNO;(aq). 

(c) 2 C5H),0(/) a> tS) O2(g) — 10 CO,(g) ae 112) H,O(g). 

(d) SrS(ag) + CuSO,(aqg) > SrSO,(s) + CuS(s). 

22 g Na3PO,. 

Sor ar. 

Ossisi Her 

0,47 L AgNO. 

G2 er Cu. 

Ca** (aq) + SO,? (aq) > CaSO,(). 

Cu?* (aq) + CO?" (aq) > CuCO3(s). 

Hg,"* et Fe?*. 

Hg,** (aq) + 2 Cl (ag) > Hg2Ch(s). 

Fe** (aq) + CO,;* (aq) > FeCO3(s). 

30,7 kg CO. 

Soult Wie 

aces kg CaCo3. 

9.72 

9.73 

9.74 

9715 

9.76 

Ong 

9.78 

9.79 

9.80 

9.81 

ANNEXEIl Réponses aux exercices de fin de chapitre 

5,4% de NaxCo3. 

2,0 mg succimer. 

51,8 g Mn. 

37,9 g BsHo. 

Lénoncé est incorrect parce que les équations sont équi- 

librées sur la base du nombre et de la sorte d’atomes et 

non de ceux des molécules. L’énoncé devrait étre formulé 

de la fagon suivante: «Quand on équilibre une équation 

chimique, le nombre d’atomes de chaque type est égal 

des deux cdtés de l’équation. » 

La réponse (d) est correcte. Les masses molaires de K et 

de O, sont comparables. Etant donné que la stoechiomé- 

trie est dans un rapport de 4 mol de K a 1 mol de Op, 

K est le réactif limitant lorsque la masse de K est plus 

petite que quatre fois la masse de O,. 

La réponse (a) est correcte. Etant donné que le rapport 

molaire de Hy a NO est de 5:2, les 10 mol de H» néces- 

sitent 4 mol de NO et Hj est le réactif limitant. Les 

réponses (b) et (c) sont éliminées. Etant donné qu’il y a 

un excés de NO, (d) est éliminé, ce qui ne laisse que la 

réponse (a). 

A. 

SIN. 

A>X(aq) + BY>(aq) — 2 Y(s) + BX(aq
) 
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ANNEXE III 

REPONSES AUX EXERCICES PRATIQUES DES EXEMPLES 

CHAPITRE 1 

1.1 (a) La composition du cuivre ne change pas; par consé- 

quent, aplatir le fil avec un marteau est une modifica- 

tion qui affecte ’apparence, mais non la composition 

chimique; il s’agit donc d’un changement de nature 

physique. 

(b) Le changement de couleur du nickel indique qu’il subit 

un changement de nature chimique et que ce change- 

ment met en évidence une propriété chimique. 

(c) La composition du dioxyde de carbone ne change pas. 

La vaporisation est un changement de nature physique 

qui manifeste une propriété physique. 

(d — Lorsqu’une allumette s’enflamme, un changement 

chimique est amorcé quand l’allumette réagit avec l’oxy- 

gene pour former du dioxyde de carbone et de l’eau. 

Linflammabilité est une propriété chimique. 

(a) 298°C. (b) 302,9 K. 

1.3 21,4 g/cm. Cette masse volumique est celle du platine. 

1.3 Supplémentaire 4,50 g/cm?. Le métal est du titane. 

1.4 Le thermométre 4 alcool illustré est gradué au | °F; par 

conséquent, le premier chiffre incertain est 0,1. Le haut de 

la colonne d’alcool dépasse trés légérement 103 °F. On 

estime donc que la réponse est 103,1 °F. 

1.5 (a) D’aprés la régle 1, chaque chiffre dans ce nombre est 

significatif: trois chiffres significatifs. 

(b) C’est une quantité définie qui a un nombre illimité de 

chiffres significatifs. 

(c) Les deux chiffres 1 sont significatifs (régle 1) et le 

zéro interne est également significatif (régle 2): trois 

chiffres significatifs. 

Seuls les deux 9 sont significatifs, les zéros du début 

ne le sont pas (régle 3): deux chiffres significatifs. 
(d — 

Il y acing chiffres significatifs parce que 1, 4 et 5 ne 

sont pas des zéros (régle 1) et que les zéros de la fin 

sont situés aprés une virgule décimale et sont donc 

a (e 

significatifs aussi (régle 4). 

(f) Le nombre de chiffres significatifs est ambigu parce 

que les zéros de la fin se situent avant une virgule déci- 

male implicite (régle 4). Sans information supplémen- 

taire, on peut attribuer cing chiffres significatifs. I] 

aurait été préférable d’écrire 2,1000 x 107 (cing chiffres 

significatifs hors de tout doute) ou 2,1 x 10! (deux 

chiffres significatifs). 

1.6 (a) 0,381. (b) 121,0. (c) 1,174. (d) 8. 

Wo 

1.8 

1.9 

1.9 

1.10 

1.10 

1.11 

1.12 

3,15 vg. 

2,445 gal. 

1,61 X 10° cm?. 

Supplémentaire 3,23 X 10° kg. 

0,360 kg. 

Supplémentaire —2,9 x 10-* cm’. 

0,855 cm. 

2,70 g/cm’. 

CHAPITRE 2 

21 

2.2 

2.3 

2.3 

2.4 

2.10 

2.10 

2.11 

(a) 2 — 6A =i © (b) 19 protons, 20 neutrons. 

(a) N°. (b) Rb¢. 

DAS ia 

Supplémentaire 70,92 u. 

Abondance de l’isotope de masse 23,98 : 78,8 %. 

Abondance de l’isotope de masse 24,99: 10,1 %. 

Abondance de l’isotope de masse 25,98: 11,10 %. 

(a) Elément moléculaire. (d) Composé ionique. 

(b) Composé moléculaire. (e) Composé ionique. 

(c) Elément atomique. 

(a) C5Hj. (b) HgCl. (c) CH,0. 

KS. 

AIN. 

Nitrure d’argent. 

Supplémentaire Rb,S. 

Sulfure de fer (II). 

Supplémentaire RuOQ,. 

IO” hypoiodite. 

IO, iodite. 

IO; iodate. 

IO, periodate. 

Chlorate d’étain(II). 

Supplémentaire Co3(PO4)>. 

Pentoxyde de diazote. 

Supplémentaire PBr 
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2.14 

2.15 

2.15 

Acide fluorhydrique. 

Acide nitreux. 

Supplémentaire HCIO,. 

CHAPITRE 3 

3H! 

3.2 

3.2 

3:3 

S350 105". 

2,64 x 107° photons. 

Supplémentaire 435 nm. 

(a) Bleu < vert < rouge. 

(b) Rouge < vert < bleu. 

(c) Rouge < vert < bleu. 

3.4 397 nm. 

3.4 Supplémentaire n=l. 

3.5 6,1 X 10° m/s. 

3.6 7N: 2,5. 

GLE Dy iy SE 

ioNe: 2, 8. 

igAr: 2, 8, 8. 

ob 

Phospore: pe i sous- i nombre i lis”25° 2p°38° 3p 

niveau niveau — d’électrons 

1 S 2 

2 S 2 

p 6 

3 Ss 2 

p 3 

Oxygtne: (eu nombre Is° 2s* 2p" 
niveau niveau d’électrons 

1 S 2 

2 Ss 2 

p 4 

3.8 Pour les orbitales Sd: 

ay 

iO = Syl = 2h = 2 SO) 

Les 5 valeurs entiéres de m, signifient qu'il y a cing orbi- 

tales 5d. 

(a) / ne peut pas prendre la valeur 3 sin = 3, / = 2, car 

m, = +2. 

(b) m,; ne peut pas prendre la valeur —2 si / = —1. Les 

valeurs possibles pour m,; sont —1, 0 ou 1. 

(c) / ne peut pas prendre la valeur | sin = 1,/ = 0. 

CHAPITRE 4 

4.1 (a) ;7Cl: 1s°2s?2p3s73p> ou[ Ne | 3573p”. 

(b) 448i: 1572572p°3573p* ou[ Ne | 3573p", 

(©) 3gSr: 1572s?2p°3s73p°4573d'°4p°5s? ou | Kr] 5s?. 

(d) gO: 1572s?2p‘ ou | Ne | 2s?2p*. 

4.5 Supplémentaire 

4.6 (a) K. 

4.6 Supplémentaire 

4.7 (a) L. 

4.7 Supplémentaire 

4.2 Il n’y a pas d’électrons non appariés. 

igAr i [ Ne | 

3s 3p 

4.3 (a) | Ar] 4s°3d’. Co** est paramagnétique. 

yOu ; [ Ar] 

4s 

(b) [ He | 2s°2p°. N?~ est diamagnétique. 

Noes [ He | 

(c) | Ne] 3s°3p°. Ca?* est diamagnétique. 

pyar” é [ Ne | 

SSS] 
| S 

] 3p°45°3.d!94p°5s74d'°5p> 

7 électrons de valence et 46 électrons de coeur. 

asMn: 15°2s°2p°3s°3p°4s°34 

7 électrons de valence et 18 électrons de coeur. 

4.5 (a) Sn. 

(b) Impossible a prédire. 

(c) W. 

(d) Se. 

Rb Cas SiS. Et 

(b) F. (c) CL. 

Cl Ar= Ca". 

(b) Ca. 

(c) Impossible a prédire. 

(d) F. 

JS) Sl (Cn 1 No). 

4.8 (a) Lénergie de premiere ionisation, /;, diminue entre le 

Mg et le Al, bien que leurs électrons de valence soient 

situés 4 des distances similaires de leur noyau et que 

la charge nucléaire effective, Z.,,, (tenant compte de 

Veffet d’écran total) qui s’exerce sur l’électron de 

valence arraché au AI soit plus élevée. En effet, l’élec- 

tron arraché au Al se trouve sur la sous-couche 3p. En 

plus de l’effet d’écran total, il subit l’effet d’écran par- 

tiel de la sous-couche 3s sur la 3p, ce qui affaiblit la 

force qui le retient 4 son noyau. Ce n’est pas le cas de 

lélectron arraché au Mg, qui est lui-méme sur la sous- 

couche 3s. La force qui retient le premier électron de 

valence arraché a son noyau diminue donc entre le Mg 

et le Al (méme si le noyau de ce dernier posséde un 

proton supplémentaire), ce qui explique la J, plus 

faible du Al. Précisons que dans le cas du Mg, les élec- 

trons de valence sont situés dans une sous-couche s 

remplie, ce qui rend l’atome particuliérement stable. 

Dans le cas du Al, la présence d’un troisiéme électron 



dans la couche de valence cause la perte de cet effet 
de stabilité accrue. L’électron arraché a l’atome de Al 
est donc moins stable. 

(b) L’énergie de premiére ionisation, J;, diminue entre le 

(c) 

N et le O, bien que leurs électrons de valence soient 
situés 4 des distances similaires de leur noyau et que 
la charge nucléaire effective, Z.,;, (tenant compte 
de l’effet d’écran total) qui s’exerce sur l’électron de 
valence arraché au O soit plus élevée. L’électron arra- 
ché au N et l’électron arraché au O sont tous deux sur 
la sous-couche 2p. Ils subissent donc tous deux l’effet 
d’écran partiel de la 2s sur la 2p. Cependant, l’électron 
arraché au O fait partie d’un doublet, alors que I’élec- 

tron arraché au N est célibataire. La J; du O est donc 

plus faible, car, méme si son noyau posséde un proton 

supplémentaire, la présence d’un deuxiéme électron 

dans la méme orbitale crée un effet de répulsion entre 

les deux charges négatives qui déstabilise légérement 

lélectron arraché au O. Celui-ci sera donc plus facile 

a ioniser. Précisons que dans le cas de l’atome N, les 

électrons de valence sont situés dans un niveau dont la 

sous-couche p est a moitié remplie avec trois électrons 

de méme spin, ce qui rend l’atome particuliérement 

stable. Dans le cas de l’atome O, on perd cette stabilité 

accrue, de sorte que l’électron arraché au O est moins 

stable que l’électron arraché au N. 

Lénergie de premiére ionisation, /,, diminue entre le 

Cl et le I. La J, des atomes de Cl est plus élevée que 

celle des atomes de I, car, pour des charges effectives 

similaires (+7) entre l’électron de valence arraché et 

son noyau, |’électron de valence du Cl (de niveau 3) est 

plus proche de son noyau que celui du I (de niveau 5). 

La force qui retient l’électron de valence du I est donc 

plus faible et cet électron sera plus facile a ioniser. 

(d) L’énergie de premiere ionisation, /;, augmente entre le 

4.9 (a) 

I et le Xe. La J, des atomes de Xe est plus élevée que 

celle des atomes de I, car, pour des électrons de 

valence situés a des distances similaires du noyau 

(niveau 5), la charge effective qui s’exerce sur I’élec- 

tron de valence arraché au noyau de l’atome de Xe est 

plus élevée (+8) que celle qui s’exerce sur I’électron 

arraché a l’atome I (+7). La force qui retient l’électron 

du Xe est donc plus grande et il sera plus difficile 

a ioniser. 

Vénergie d’affinité électronique, E,., diminue entre 

le Na et le Mg, bien que |’électron supplémentaire 

de leur forme anionique respective soit situé a des 

distances similaires de leur noyau et que la charge 

nucléaire effective, Zep, (tenant compte de l’effet 

d’écran total) qui s’exerce sur cet électron soit plus 

élevée. L’électron supplémentaire du Mg" se trouve 

sur la sous-couche 3p. II subit donc, en plus de effet 

d’écran total, l’effet d’écran partiel de la 3s sur la 3p, 

ce qui affaiblit la force qui le retient a son noyau. 

Ce n’est pas le cas pour l’électron supplémentaire 

arraché a l’anion Na_, qui est lui-méme sur la sous- 

couche 3s. La force qui retient I’électron supplémen- 

taire de la forme anionique diminue donc entre le Na 

et le Mg (méme si le noyau de ce dernier posséde 

un proton supplémentaire), ce qui explique la E,, 

plus faible du Mg. Précisons que dans le cas de anion 
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Na , la présence d’un électron supplémentaire permet 
de remplir la sous-couche s, ce qui rend l’atome parti- 
culiérement stable. Par contre, en ajoutant un électron 

supplémentaire a l’atome Mg, cette stabilité accrue est 

perdue, de sorte que I’électron supplémentaire est plus 

stable dans le cas de l’anion Na~ que dans le cas de 
Vanion Mg. 

(b) L’énergie d’affinité électronique, E,., diminue entre le 

(c) 

C et le N, bien que l’électron supplémentaire de leur 

forme anionique soit situé A des distances similaires 

de leur noyau et que la charge nucléaire effective, Zer,, 

(tenant compte de l’effet d’écran total) qui s’exerce sur 

lélectron supplémentaire de N~ soit plus élevée. 

Lélectron supplémentaire de l’anion C~ et I’électron 

supplémentaire de l’anion N~ sont sur la sous-couche 

2p. Ils subissent donc tous deux l’effet d’écran partiel 

de la 2s sur la 2p. Cependant, l’électron arraché au N~ 

fait partie d’un doublet, alors que I’électron arraché 

au C” est célibataire. La E,, de N~ est donc plus 

faible, car, méme si son noyau posséde un proton sup- 

plémentaire, la présence d’un deuxiéme électron dans 

la méme orbitale crée un effet de répulsion entre les 

deux charges négatives qui déstabilise légérement 

Pélectron arraché au N . Cet électron sera donc plus 

facile a enlever. Précisons que dans le cas de l’anion 

C’, la présence d’un électron supplémentaire permet 

de remplir a moitié la sous-couche p avec trois élec- 

trons de méme spin, ce qui rend l’atome particuliere- 

ment stable. Par contre, dans le cas de l’anion N , 

cette stabilité accrue est perdue, de sorte que l’électron 

supplémentaire est plus stable dans anion C’ que 

dans l’anion N . 

Lénergie d’affinité électronique, E,., augmente entre 

le N et le O. La E,,. des atomes de O est plus élevée que 

celle des atomes de N, car, pour l’électron supplémen- 

taire de leur forme anionique situé a des distances 

similaires du noyau (niveau 2), la charge effective qui 

s’exerce sur |’électron supplémentaire arraché a l’anion 

O- est plus élevée (+6) que celle qui s’exerce sur 

Vélectron arraché a l’anion N” (+5). La force qui 

retient |’électron supplémentaire de anion O™ est 

donc plus grande. 

(d) énergie d’affinité électronique, E,., augmente entre 

le N et le P. Si on utilise ici l’analyse classique, on 

observe que pour des charges effectives similaires 

(+5) entre l’électron supplémentaire de leur forme 

anionique, l’électron supplémentaire de l’anion N’ (de 

niveau 2) est plus proche de son noyau que celui 

de l’anion P” (de niveau 3). La force qui retient l’Elec- 

tron supplémentaire du P~ devrait donc étre plus faible 

et cet électron devrait étre plus facile a enlever, ce qui 

nest pas le cas. Pour expliquer cette exception, il faut 

faire appel 4 deux phénoménes : premiérement, l’effet 

de stabilisation créé par un sous-niveau a moitié rem- 

pli est de moins en moins important @ mesure que le 

nombre d’électrons augmente dans l’atome; deuxie- 

mement, l’ajout d’un électron supplémentaire tend a 

déstabiliser les atomes de plus petite taille, car cet 

électron crée des forces de répulsion dans des orbi- 

tales qui sont plus petites. L’électron supplémentaire 

est donc plus instable dans Il’anion N- que dans l’anion 

P-, ce qui explique que sa E,, soit plus faible. 
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4.10 (a) Lindice d’électronégativité augmente entre le Mg et 

le Al. La y des atomes de Al est plus élevée que celle 

des atomes de Mg, car, pour des couches de valence 

situées a des distances similaires du noyau (niveau 3), 

la charge effective 4 laquelle sont soumis les électrons 

d'une liaison est plus élevée dans le cas du Al (+3) 

que dans celui du Mg (+2). La force qui s’exerce sur 

les électrons d’une liaison est alors plus élevée. Notez 

ici que l’effet d’écran partiel est négligeable lors de la 

formation des liaisons, notamment parce qu'il se pro- 

duit des réarrangements dans la couche de valence, 

comme nous le verrons au chapitre 5. 

(b) Lindice d’électronégativité augmente entre le N et le 

O La y des atomes de O est plus élevée que celle des 

atomes de N, car, pour des couches de valence situées 

a des distances similaires du noyau (niveau 2), la 

charge effective a laquelle sont soumis les électrons 

dune liaison est plus élevée dans le cas du O (+6) que 

dans celui du N (+5). La force qui s’exerce sur les 

électrons d’une liaison est alors plus élevée. Notez ici 

que l’apparition d’un doublet dans le dernier niveau 

est négligeable lors de la formation des liaisons, 

notamment parce qu’il se produit des réarrangements 

dans la couche de valence, comme nous le verrons au 

chapitre 5. 

(c — Lindice d’électronégativité diminue entre le Cl et le I. 

La y des atomes de Cl est plus élevée que celle des 

atomes de I, car, pour des charges effectives simi- 

laires (+7) qui s’exercent sur leur dernier niveau, la 

couche de valence du Cl (de niveau 3) est plus proche 

de son noyau que celui du I (de niveau 5). La force 

s’exerce sur les électrons d’une liaison est donc plus 

faible dans le cas des atomes de I. 

(d) Lindice d’électronégativité diminue entre le I et le 

Xe, ce dernier ayant un indice d’électronégativité a 

peu prés nul. La y des atomes de Xe est nulle, car la 

couche de valence des gaz rares est complete. Pour 

créer des liaisons avec des atomes voisins, le gaz rare 

devrait donc théoriquement utiliser des orbitales du 

niveau supérieur, soit 6s dans le cas du Xe. La charge 

effective qui s’exercerait sur des électrons partagés a 

aide de ces orbitales est nulle, car la charge nucléaire 

subit alors l’effet d’écran total de tous les électrons de 

Yatome, de sorte que la force qui s’exercerait sur les 

électrons de la liaison serait nulle. 

4.11 (a) Sn. 

(b) Impossible de prédire. 

(c) Bi. 

(d) B. 

4.11 Supplémentaire Cl< Si<Na< Rb. 

CHAPITRE 5 

5.1 Mg3N>. 

Sela Br <Ca©} 

5.2 Supplémentaire MgCl. 

5.3 CH;OH(g) + 3/2 On(g) > CO2(g) + 2 H,O(g). 

UN kos eye = —641 kJ. 

5.3 Supplémentaire AE on = 8.0 X 10! ky, 

5.4 (a) Covalente pure. 

(b) Tonique. 

(c) Covalente polaire. 

5.5 L’iatome de xénon a six groupes d’électrons, quatre liaisons 

et deux doublets. L’-hybridation de l’atome central est donc 

spd’ (reportez-vous au tableau 5.5). 

5.6 Liatome de carbone a deux groupes d’électrons, une liaison 

simple et une liaison triple. L-hybridation de l’atome cen- 

tral est done sp (reportez-vous au tableau 5.5). 

a: C(sp) — H(s) a: C(sp) - N(p) 

a: C(p) - N(p) 

5.7 Latome de carbone a deux groupes d’électrons et deux 

liaisons doubles. L’hybridation de l’atome central est donc 

sp (reportez-vous au tableau 5.5). 

5.7 Supplémentaire Dans la molécule N>, les deux atomes 

sont liés par une liaison triple. Pour que cette liaison 

puisse se former, les atomes de N doivent étre en mesure 

de faire un recouvrement o et deux recouvrements 7. Ils 

doivent donc étre hybridés sp afin de permettre le recou- 

vrement a0: N(sp) — N(sp) et les deux recouvrements 77: 

N(p) — N(p). 

CHAPITRE 6 

6.1 

Structure A B G 

N=N=0: :N=N—O: :N—N=O 

Nombred’e 5 5 6 Dw Be.) @ i 4 

de valence 

nombre d’e —4 —0 —4 —2 —0 -6 —6 —0 -—2 
de doublets 
libres 

Ya(nombre —2 —4 —2 3 th =i) = Se 
d’e” liants) 
SS ee ee ee ae, 
Charge —1 41 #0 0 +1 -1 —2 +1 +1 
formelle 



La structure B contribue le plus a la structure globale 
correcte de N,O. La structure C posséde des charges for- 
melles plus élevées et la structure A ne donne pas la 
charge formelle négative a l’atome le plus électronégatif. 

6.1 Supplémentaire L’azote est +1, les atomes d’oxygéne 
formant une liaison simple sont —1 et les atomes doxygeéene 
formant une liaison double n’ont pas de charge formelle. 

G.24-C—0O: 

oe 

6.3 H—O—C—O—H 

sa fio 
a 

6.5 Be 

2B: 

ai 

6.5 Supplémentaire H—O—Cl=O 

SQE 

6.6 |S6=N—G:}] —> [6—-N=6;) 

‘Cle 

6.7 tétraédrique :Cl—C—Cl: 

:C]: 

6.8 Angulaire. 

6.9 Linéaire. 

6.10 

Nombre — Nombre | 
_ de groupes de doublets Géométrie 

Atome d’électrons _libres moléculaire 

Carbone 4 0 Tétraédrique 

(gauche) 

Carbone 3 0 Triangulaire 
(droite) plane 

Oxygéne 4 2 Angulaire 

6.11 La molécule est non polaire. 

6.12 (b) et (Cc). 

6.13 HF aun point d’ébullition plus élevé que HCI parce que, 

contrairement a HCI, HF est capable de former des ponts 

hydrogéne. Le pont hydrogéne est une force dip6le-dipdle 

particuligrement efficace. Cette force intermoléculaire 

requiert plus d’énergie pour étre rompue. 

CHAPITRE 7 

7.1 (a) Oui, car tous deux sont a la méme température. 

(b) Non. Ils ont la méme énergie cinétique moyenne, mais 

comme ils n’ont pas la méme masse, les molécules de 

Cl,, plus lourdes, se déplaceront plus lentement. 

(c) Non. Les molécules de Cl,, dont la concentration est 

la méme que celle des molécules de F), sont plus 

7.2 

ANNEXEIII Réponses aux exercices pratiques des exemples 

lourdes, mais se déplacent aussi plus lentement. Les 
deux gaz exercent la méme pression sur les parois 
du contenant. 

Selon la loi des gaz parfait: 39 atm. 

En apportant la correction pour les gaz réels: 5 atm. 

Dans des conditions de basse température, le postulat selon 

lequel les forces de cohésion entre les particules de gaz 

sont négligeables n’est plus valide. A basse température, 

les molécules ne se déplacent pas aussi vite qu’a tempéra- 

ture élevée; par conséquent, lorsqu’elles entrent en colli- 

sion, la probabilité quelles interagissent est donc plus 

grande. A 95K (—178°C), et dans un volume aussi petit 

pour une quantité importante de molécules, les forces de 

dispersion agissent et retiennent les molécules les unes aux 

autres. La différence trés importante entre les deux valeurs 

nous permet de supposer qu’une partie du gaz s’est déja 

' liquéfié (tres basse température, quantité trés importante 

7.3 

7.4 

Ted 

7.6 

de molécules). 

(a) Hg > NH; > Bry > CoH. 
(b) Hg > NH; > Bry > C,H. 

Le processus de vaporisation est un processus endother- 

mique. Afin de parvenir jusqu’a votre nez, les molécules 

aromatiques doivent briser les forces intermoléculaires qui 

les retiennent aux aliments afin de s’échapper a |’état 

gazeux. Dans un plat chaud, un plus grand nombre de 

molécules aromatiques posséderont l’énergie cinétique 

nécessaire pour passer sous forme de gaz; les plats chauds 

seront donc plus odorants. 

La composition de la solution variera, car les différentes 

substances ne s’évaporent pas toutes a la méme vitesse. Le 

matin, l’acétone, dont la pression de vapeur est trés élevée, 

devrait avoir pratiquement disparu de la solution. Leau, 

dont la pression de vapeur est la plus basse, devrait étre la 

substance la plus présente, bien qu’une petite partie se soit 

évaporée (l’eau possédant une pression de vapeur). 

Finalement, alcool aura un comportement entre ceux 

deux extrémes: il se sera plus évaporé que l’eau, mais 

moins que l’acétone. 

(a) SiO,. Le SiO, est un solide atomique covalent (ou 

macromoléculaire) dont la cohésion est assurée par des 

liaisons covalentes trés solides. Le CH30H est un 

solide moléculaire (d’ailleurs liquide dans les condi- 

tions ambiantes) dont la cohésion ne dépend que des 

forces intermoléculaires de type ponts H, beaucoup 

plus faibles que les liaisons covalentes. 

(b) Al. Le Ca et le Al sont tous deux des solides métal- 

liques dont la cohésion est assurée par une mer 

d’électrons délocalisés. La force de la liaison métal- 

lique dépend notamment de la densité de cette mer 

d’électrons et de la charge des cations des métaux. 

Laluminium délocalise un plus grand nombre d’€élec- 

trons et les cations formés portent une charge plus 

élevée (+3) et sont plus petits que ceux du Ca (+2). 

Laluminium serait donc théoriquement plus dur que le 

calcium. En réalité, la structure cristalline du métal 

influe aussi sur la dureté du métal et il nest pas si 

simple de comparer avec certitude les solides métal- 

liques. Il existe des théories plus completes pour expli- 

quer la liaison métallique, mais elles ne seront pas 

traitées dans ce volume 
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(c) NH,. Le NH; est un solide moléculaire dont la cohé- 

sion est assurée par des ponts hydrogéne, une forme 

(interaction dip6le-dipdle trés efficace, alors que le N> 

est un solide de London (d’ailleurs gazeux aux condi- 

tions ambiantes) dont la cohésion ne dépend que de 

forces de dispersion relativement faibles (14e _). 

(d) CaO. Le CaO et le NaCl sont tous deux des solides 

ioniques dont la cohésion est assurée par des forces élec- 

trostatiques s’exercant entre les ions et la force de la liai- 

son ionique dépend de la charge des cations et des 

anions. Ici, la charge des cations des anions de l’oxyde 

de calcium est deux fois plus grande que celles des 

cations du chlorure de sodium. L’énergie de réseau du 

CaO sera donc théoriquement environ quatre fois plus 

grande que celle du NaCl, et le CaO sera plus dur a rayer. 

7.7 La glace séche est un solide moléculaire dont la cohésion 

est assurée par des forces de dispersion. Lorsque l’on 

place de la glace séche a température ambiante, le solide 

passe d’une température de —78°C a 25°C. L’énergie ther- 

mique des molécules augmente et prédomine rapidement 

sur les forces de dispersion. Les molécules immobiles les 

unes par rapport aux autres a l’état solide s’échappent 

spontanément a l’état gazeux et se déplacent alors rapide- 

ment dans toutes les directions, indépendantes les unes 

des autres. 

7.8 Commencez par placer sur votre graphique les tempéra- 

tures et les pressions correspondant aux différents repéres 

donnés. Identifiez ensuite le point triple et le point critique. 

Tracez la courbe de sublimation entre Vorigine et le point 

triple. Tracez ensuite la courbe de fusion en partant du 

point triple et en passant par le point de congélation nor- 

mal. Tracez finalement la courbe de vaporisation en partant 

du point triple, en passant par le point d’ébullition normal 

jusqu’au point critique. Identifiez les différentes régions. 

L’éthanol posséde une phase solide stable a 1 atm a 114 °C. 

1 

1 fluide 
' supercritique 
t 

GUNG Alita Poses ae em eee Soe Sienna, eo DOOD 
point critique 

solide liquide 

Pression (pas a |’ échelle) latin | Gigante Baa tei eee ae ein 4 

point 
triple ' gazeux 

ABE. eb 3e 78,0 re 241 °C 

Température (pas a |’ échelle) 

7.8 Supplémentaire Le diamant est peu abondant dans la 

nature, car sa formation nécessite des conditions de tempé- 

rature et de pression extrémement élevées. 

CHAPITRE 8 

8.1 4,65 < 10°* mol Ag. 

8.2 0,563 mol Cu. 

22.6 ¢ Ti. 

8.3 1,3 X 1022 atomes C. 

8.3 Supplémentaire 6,87 g W. 

8.4 / = 1,72 cm. 

8.4 Supplémentaire — 2,90 X 10*4 atomes Cu. 

8.5 164,10 u. 

8.6 5,839 x 107° molécules C,3H;gO>. 

8.6 Supplémentaire 1,00 g H,O. 

8.7 53,29 %. 

8.7 Supplémentaire 74,19 % Na. 

8.8 4,020. 

8.8 Supplémentaire 3,60 gC. 

8.9 CHO. 

8.10 C)3H)gO>. 

8.11 CoHo. 

8.11 Supplémentaire CyHgNo. 

8.12 CoHs. 

8.13 C,H,O. 

8.14 2,1 atm a une profondeur d’environ 11 m. 

8.15 123 mL. 

8.16 11,3L. 

8.17 165 kPa, 23,9 psi. 

8.18 16,1 L. 

8.18 Supplémentaire 976 mmHg. 

CHAPITRE 9 

9.1 SiO>(s) + 3 C(s) > SiC(s) + 2 CO(g). 

9.2 2 CH6(g) + 7 Or(g) > 4 CO2(g) + 6 HOC). 

9.3. Pb(NO3).(aq) + 2 KCl(aq) > PbCl,(s) + 2 KNO3(aq). 

9.4 4,08 g HCl. 

9.5 22 kg HNO3. 

9.6 H, est le réactif limitant, étant donné qu’il produit la plus 

petite quantité de NH;. Par conséquent, le rendement 

théorique est de 29,4 kg NH. 

9.7 CO est le réactif limitant, étant donné qu’il ne produit que 

114 g de Fe. Par conséquent, le rendement théorique est 

de 114 g Fe: le pourcentage de rendement est de 63,4 %. 

9.8 82,3 g Ag,O. 

9.8 Supplémentaire 7,10 g Ag,O. 

SES) 518) ILO), 

9.10 2 H*(aq) + 21 (aq) + Ba**(aq) + 2 OH~ (aq) > 
2 H,O(/) + Ba**(aq) + 2 I (aq). 

H* (aq) + OH (aq) > H5O(/). 

9.10 Supplémentaire 

2 Ag’ (aq) + 2 NO; (aq) + Mg?*(aq) + 2 Cl (aq) 3 
2 AgCl(s) + Mg?*(aq) + 2NO3 (aq). 

Ag (aq) + Cl (aq) > AgCl(s). 



9.11 (a) Insoluble. 

(b) Insoluble. 

(c) Soluble. 

(d) Soluble. 

9.12 NH,4Cl(aq) + Fe(NO3)3(ag) > Aucune réaction. 

9.13 2 NaOH(aq) + CuBr(aq) + Cu(OH),(s) + 2 NaBr(aq). 

9.14 H,SO,(aq) + 2 LiOH(aqg) > 2 H,O(/) + Li,SO,(aq). 

H* (aq) + OH“ (aq) > HO(aq). 

9.15 2HBr(ag) + K,SO3(aq) > H,O(/) + SO3(g) + 2 KBr(aq). 

9.15 Supplémentaire = 2H*(aq) + S?-(aq) > H)S(g). 

ANNEXEIIIl Réponses aux exercices pratiques des exemples 

9.16 (a) Cr = 0. 

(b) Crt = 43. 

() Cl = -1,C = +4, 

(d) Br = —1, Sr = +2. 

(6) O = -2,5 = +6. 

GO = —2,N = +5, 

9.17 Sn est oxydé et N est réduit. 

9.17 Supplémentaire La réaction b) est la seule réaction 

d’oxydoréduction. Al est oxydé et O est réduit. 

9.18 2 CHsSH() + 9 0,2) >4 CO,(g) + 2 SO,(g) + 6 H,O(g). 
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ANNEXE IV 

REPONSES AUX LIENS CONCEPTUELS 

CHAPITRE 1 

1.1 Lois et théories 

(b) Une loi résume simplement un ensemble d’observations 
similaires, alors qu'une théorie fournit les raisons sous-jacentes 
a celles-ci. 

1.2 Substances pures et mélanges 

(c) 

1.3 Changements chimiques et physiques 

Le diagramme (a) représente le mieux l’eau apres l’évaporation. 

Lévaporation est un changement physique, de sorte que les molé- 

cules doivent demeurer les mémes avant et aprés le changement. 

1.4 Masse d’un gaz 

Non. Leau s’évapore et passe a |’état gazeux, mais les molé- 

cules d’eau sont toujours présentes dans le récipient et ont la 

méme masse. 

1.5 Préfixes multiplicateurs 

Le préfixe micro (10~°) est approprié. La mesure exprimée 

serait de 55,7 zm. 

1.6 Masse volumique 

(c) Léchantillon prend de l’expansion. Cependant, comme sa 

masse demeure constante, sa masse volumique diminue. 

CHAPITRE 2 

2.1 Isotopes 

Un échantillon de 10 000 atomes de carbone contient, en 

moyenne, 107 atomes de C-13. 

2.2 Atome nucléaire et isotopes 

(b) Le nombre de neutrons dans le noyau d’un atome n’influe 

pas sur la taille de l’'atome parce que le noyau est minuscule en 

comparaison de la taille de l’atome lui-méme. 

2.3 Masse atomique 

(a) Etant donné que 98,93 % des atomes sont du C-12, on 

s’attendrait a ce que la masse atomique soit trés proche de la 

masse de l’isotope de C-12. 

2.4 Représentation moléculaire 

des éléments et des composés 

A.B 

2.5 Composés ioniques 

et composés moléculaires 

Le choix (a) décrit le mieux la différence entre les composés 

ioniques et moléculaires. La réponse (b) est incorrecte parce 

qu'il n’y a pas de «nouvelles» forces de liaisons (seulement un 

réarrangement qui entraine une énergie potentielle plus faible), et 

parce que les ions ne se regroupent pas en paires dans la phase 

solide. La réponse (c) est incorrecte parce que la principale dif- 

férence entre les composés ioniques et moléculaires est la fagon 

dont les atomes se lient. La réponse (d) est incorrecte parce que 

les composés ioniques ne contiennent pas de molécules. 

2.6 Formules structurales 

2.7 Représentation des molécules 

Les sphéres représentent le nuage d’électrons de l’atome. I] 

serait 4 peu prés impossible de dessiner un noyau a I’échelle sur 

n’importe lequel des modéles moléculaires compacts — a cette 

échelle, le noyau serait trop petit pour étre visible. 
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2.8 Nomenclature 

Le NCI, est un composé moléculaire alors que le AICI; est un 

composé ionique. 

CHAPITRE 3 

3.1 Effet photoélectrique 

Lobservation A correspond a 632 nm; observation B, a 

325 nm; et l’observation C, a 455 nm. La plus petite longueur 

d’onde de la lumiére (Energie plus élevée par photon) doit cor- 

respondre aux photoélectrons ayant I’énergie cinétique la plus 

élevée. La plus grande longueur d’onde de lumiére (énergie la 

plus faible par photon) doit correspondre a l’observation ou 

aucun photoélectron n’a été observé. 

3.2 Spectres d’émission 

(c) Plus le saut entre deux niveaux est grand, plus le photon 

émis posséde de l’énergie et plus sa longueur d’onde est 

petite (AE = hc/d). Selon la figure 3.17, la transition entre les 

niveaux 3 et 2 présente la plus grande variation d’énergie. 

3.3 Longueur d’onde de De Broglie 

des objets macroscopiques 

A cause de la grande masse du ballon, sa longueur d’onde de 

De Broglie est minuscule. (Pour un ballon d’environ 425 g, 

d est de l’ordre de 10~*° m lors d’un tir de pénalité; le ballon se 
déplace alors a une vitesse moyenne de 120 km/h). Cette 

minuscule longueur d’onde est négligeable par rapport a la 

taille du ballon lui-méme et, par conséquent, ses effets ne sont 

pas mesurables. 

3.4 Relation entre net / 

(c) Etant donné que / peut prendre une valeur maximale den — | 

et puisque n = 3, alors / peut prendre une valeur maximale de 2. 

3.5 Relation entre / et m, 

(d) Etant donné que m, peut prendre des valeurs entiéres 

(incluant 0) comprises entre —/ et +/, et puisque / = 2, les 

valeurs possibles de m, sont —2, -1, 0, +1, +2. 

CHAPITRE 4 

4.1 Configurations électroniques 

et nombres quantiques 

n=4,1=0,m,=0,m,=+% 

n= 4,1=0,m,=0,m,= — 2 

4.2 Charge nucléaire effective 

(c) Etant donné que Zr augmente de gauche a droite le long 

d'une rangée dans le tableau périodique (le nombre de protons 

augmente pour un effet d’écran total constant), les électrons de 

valence de S subissent une charge nucléaire effective plus 

grande que les électrons de valence de Al ou de Mg. 

4.3 Loi de Coulomb 

(a) Etant donné que les charges sont opposées, la force de l’inter- 

action est négative et il s’agit d’une force d’attraction. Lorsque 

les charges s’approchent l’une de l'autre, la distance qui sépare les 

charges, r, devient plus petite et la force d’attraction augmente. 

4.4 lons, isotopes et volume atomique 

Tous les isotopes d’un élément ont le méme rayon pour deux rai- 

sons: 1) la taille d’un atome est créée par son nuage électronique 

(par le volume des différentes orbitales). Donc, le fait d’ajouter 

des particules (neutrons) dans le noyau ne peut affecter le volume 

d’un atome, 4 moins que ces particules n’établissent des inter- 

actions avec les électrons. Or, les neutrons n’ayant pas de charge, 

ils ne peuvent interagir avec les électrons périphériques pour 

modifier l’espace qu’ils occupent. 2) N’ayant pas de charge, les 

neutrons n’attirent pas les électrons comme le font les protons. 

4.5 Energies d’‘ionisation et liaison chimique 

Comme on peut le constater a partir des énergies ionisation 

successives de tout élément, les électrons de valence sont rete- 

nus moins fermement et peuvent étre transférés ou partagés 

plus facilement. Par contre, les électrons de coeur sont retenus 

fortement et ne sont pas facilement transférés ou partagés. Par 

conséquent, les électrons de valence sont plus importants pour 

la liaison chimique. 

4.6 Energie d’affinité électronique et gaz rares 

Pour former un anion avec un gaz rare, il faut ajouter un élec- 

tron sur le niveau suivant. Or, dans le gaz rare, l’effet d’écran 

des électrons des niveaux remplis confére une charge effective 

nulle pour cet électron. Aucune force ne s’exerce donc pour 

retenir cet électron supplémentaire et former une espéce stable. 

4.7 Variations périodiques 

Lélectron 3s du sodium posséde une énergie d’ionisation rela- 

tivement faible (496 kJ/mol) parce que c’est un électron de 

valence. Le cofit énergétique pour le sodium associé a la 

perte dun deuxiéme électron est extraordinairement élevé 

(4560 kJ/mol) parce que cet électron perdu est un électron de 

coeur (2p): celui-ci est plus prés du noyau, et la Z.¢, qui s’exerce 

sur cet électron est beaucoup plus élevée. Lion Na* est donc le 

plus facile 4 former. L’énergie d’affinité électronique de l’anion 

chlorure nécessaire pour arracher |’électron supplémentaire 

(349 kJ/mol) est trés grande parce que la Z.;- qui s’exerce sur 

’électron additionnel (+7) est élevée; de plus, celui-ci com- 

plete la couche de valence du chlore, ce qui lui confére une 

stabilité particuliérement grande. Par contre, le gain d’un deux- 

iéme électron par un anion chlore chargé négativement ne 

serait pas favorable, parce qu’il devrait s’ajouter au niveau 4s et 

serait retenu par une Z.,; nulle. Par conséquent, on s’attend 4 ce 

que le sodium et le chlore se combinent dans un rapport 1:1, 

soit un cation Na* pour un anion Cl. 

4.8 Variations périodiques de I’électronégativité 

N, P, Al, Na. 

CHAPITRE 5 

5.1 Points de fusion des solides ioniques 

On s’attend a ce que MgO posséde le point de fusion le plus 
élevé parce que, dans notre modéle de la liaison, les ions 
magnésium et oxygéne sont retenus dans un réseau cristallin 
par les charges +2 du magnésium et —2 de l’oxygéne. Par 
contre, le réseau NaCl est maintenu sous l’effet des charges +1 
du sodium et —1 du chlore. Les points de fusion de ces compo- 
sés mesurés expérimentalement sont de 801 °C pour NaCl et 
de 2852 °C pour MgO, en accord avec notre modéle. 



5.2 Enthalpies de liaison et AHp,, 

(b) Dans une réaction exothermique, l’énergie nécessaire pour 
rompre les liaisons requises est inférieure a l’énergie libérée 
quand les nouvelles liaisons se forment, ce qui entratne une 
libération nette d’énergie. 

5.3 Energie et regle de l’octet 
Les raisons pour lesquelles les atomes forment des liaisons sont 
complexes. Un des facteurs contributifs est l’abaissement de 
leur énergie potentielle. La régle de l’octet n’est qu’un moyen 
pratique de prédire les combinaisons des atomes qui auront une 
énergie potentielle plus faible lorsqu’ils se lient ensemble. 

5.4 Qu’est-ce qu'une liaison chimique ? 

(a) Dans le modéle de Lewis, une liaison chimique covalente 

est le partage d’€électrons (représenté par des points). (b) Dans 

la théorie de la liaison de valence, une liaison chimique cova- 

lente est le recouvrement d’orbitales atomiques 4 demi rem- 

plies. (c) Les réponses sont différentes parce que le modéle de 

Lewis et la théorie de la liaison de valence sont des modéles 

différents de la liaison chimique. Les deux font des prédictions 

utiles et souvent similaires, mais les hypothéses de chaque 

modele sont différentes, de sorte que leurs descriptions respec- 

tives de la liaison chimique le sont aussi. 

5.5 Liaisons simples et liaisons doubles 

En appliquant la théorie de la liaison de valence, on voit qu’une 

liaison double est en fait composée de deux sortes de liaisons, 

une o et une 7. Le recouvrement d’orbitales dans la liaison zest 

latéral entre deux orbitales p et par conséquent, il n’est pas aussi 

efficace que le recouvrement axial dans une liaison o. Etant 

donné que la force d'une liaison dépend en partie du degré de 

recouvrement entre les orbitales et que la liaison 7 est moins 

forte que la liaison a, l’énergie de liaison d’une liaison double est 

inférieure au double de I’énergie de liaison d’une liaison simpleo. 

CHAPITRE 6 

6.1 Octets étendus 

(b) La seule molécule dans ce groupe qui pourrait avoir un 

octet étendu est H;PO, parce que le phosphore est un élément 

de la troisiéme période. Les octets étendus n’existent pas chez 

les éléments de la deuxiéme période (comme C et N). 

| 

H—O—P—O—H 
| 

ro: 

H 

6.2 Espéces a nombre impair d’electrons 

(d) NO>, parce que la somme des électrons de valence de ses 

atomes est un nombre impair. 

6.3 Groupes d’électrons et géométrie 

moléculaire 

La géométrie d’une molécule est déterminée par la maniére dont 

les atomes terminaux sont agencés autour de l’atome central, qui, 

elle, est déterminée par la maniére dont les groupes d’électrons 

sont agencés autour de I’atome central. Les groupes d’électrons 

autour des atomes terminaux n’influencent pas cet arrangement. 

ANNEXEIV Réponses aux liens conceptuels 

6.4 Géomeétrie moléculaire 

(a) Linéaire. HCN renferme deux groupes d’électrons (la liaison 

simple et la liaison triple) ce qui entraine une géométrie linéaire. 

6.5 Géométrie moléculaire et répulsions 
des groupes d’électrons 

(d) Tous les groupes d’électrons autour de l’atome central 

déterminent la forme d’une molécule selon la théorie RPEV. 

6.6 Forces de dispersion 

(c) I, a le point d’ébullition le plus élevé parce qu’il a la masse 

molaire la plus grande. Etant donné que les halogénes sont tous 

semblables sous d’autres aspects, on s’attend a ce que I, ait des 

forces de dispersion plus grandes et par conséquent le point 

d’ébullition le plus élevé (et c’est effectivement vrai). 

6.7 Forces intermoléculaires 
et point d’ébullition 

(a) CH,0H. Les composés ont des nombres d’électrons simi- 

laires, de sorte que les forces de dispersion sont similaires dans 

les trois cas. CO est polaire, mais étant donné que le CH;0H 

contient un hydrogéne lié directement a un oxygéne, il est 

capable de faire des ponts H et posséde donc un point d’ébulli- 

tion plus élevé. 

CHAPITRE 7 

7.1 Changements d’éetats 

(a) Lorsque l’eau bout, elle ne fait que passer de l’état liquide a 

Pétat gazeux. Les molécules d’eau ne se décomposent pas 

durant |’ébullition. 

7.2 Théorie cinétique moléculaire 

Bien que les « queues» représentant les vitesses aient diffé- 

rentes longueurs, la longueur moyenne des queues des atomes 

d’argon dans le dessin doit étre plus longue que la longueur 

moyenne des queues des atomes de xénon. Etant donné que les 

atomes d’argon sont plus légers, ils doivent en moyenne se 

déplacer plus vite que les atomes de xénon pour avoir la méme 

énergie cinétique. 

7.3 Refroidir de l'eau avec de la glace 

La fonte de la glace. Le réchauffement de la glace de —10 °C a 

0 °C n’absorbe que 20,9 J/g de la glace. Par contre, la fonte de 

la glace absorbe environ 334 J/g de la glace. (On obtient cette 

valeur en divisant la chaleur de fusion par la masse molaire de 

eau.) Par conséquent, la fonte de la glace produit une dimi- 

nution plus importante de la température dans l’eau que le 

réchauffement de la glace. 

7.4 Diagrammes de phases 

(b) Le solide se sublime en gaz. Etant donné que la pression est 

en dessous du point triple, I’état liquide ne sera pas stable. 
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CHAPITRE 8 

8.1 Nombre d’Avogadro 

Rappelez-vous que le nombre d’Avogadro est défini par rap- 

port au C 12: c’est le nombre égal au nombre d’atomes dans 

exactement 12 g de C 12. Si le nombre d’Avogadro valait 

1,00 X 1073 (un beau chiffre rond), il correspondrait a 1,99 g 

(un nombre peu pratique) d’atomes de carbone 12. Le nombre 

d’Avogadro est défini par rapport au carbone 12 parce que, 

comme on l’explique a la section 2.2, ’unité de masse ato- 

mique (u) (l’unité de base utilisée pour exprimer la masse de 

tous les atomes) est définie par rapport au carbone 12. Par 

conséquent, la masse en grammes de | mol d’un élément est 

égale 4 sa masse atomique. En combinant ces deux définitions, 

il est done possible de déterminer le nombre d’atomes dans 

une masse connue d’un élément. 

8.2 Mole 

(b) L’échantillon de carbone contient plus d’atomes que 

l’échantillon de cuivre parce que le carbone a une masse 

molaire plus faible que celle du cuivre. Les atomes de carbone 

sont plus légers que les atomes de cuivre de sorte qu'un échan- 

tillon de | g de carbone contient plus d’atomes que celui de | g 

de cuivre. L’échantillon de carbone contient également plus 

d’atomes que l’échantillon d’uranium parce que, méme si 

Yéchantillon d’uranium a une masse 10 fois supérieure a celle 

du carbone, un atome d’uranium est au moins 10 fois plus 

lourd (238 g/mol pour ’'uranium comparativement a 12 g/mol 

pour le carbone). 

8.3 Modeéles moléculaires et taille des molécules 

(c) Les rayons atomiques sont de l’ordre du centiéme de pico- 

métre, alors que les spheres dans ces modeéles ont des rayons 

inférieurs 4 un centimetre. Le facteur d’échelle est donc environ 

108 (100 millions). 

8.4 Composition en pourcentage massique 

Le pourcentage massique du carbone dans l’acide acétique sera 

inférieur au pourcentage massique de l’oxygeéne parce que, 

méme si la formule (CH;COOH) contient les mémes quantités 

molaires des deux éléments, le carbone est plus léger (il pos- 

sede une masse molaire plus faible) que l’oxygéne. 

8.5 Formules chimiques et composition 

en pourcentage massique 

C>O>H. Comme le carbone et l’oxygeéne différent de masse 

atomique par seulement 4 u, et comme il y a 6 atomes de car- 

bone dans la formule, on peut conclure que le carbone constitue 

la plus grande fraction de la masse. Loxygéne vient ensuite 

parce que sa masse est 16 fois celle de l’hydrogéne et qu’il n’y 

a que 6 atomes d’hydrogéne pour chaque atome d’oxygéne. 

8.6 Loi de Boyle-Mariotte et loi de Charles 

(c) Le volume final de gaz est le méme que le volume initial 

parce que doubler la pression diminue le volume d’un facteur 2, 

mais le fait de doubler la température augmente le volume 

d’un facteur 2. Les deux changements de volume sont égaux en 

grandeur, mais de signes opposés, si bien que le volume final 

est égal au volume initial. 

CHAPITRE 9 

9.1 Equations chimiques équilibrées 
(a) et (d) sont correctes. Lorsque le nombre d’atomes de chaque 

type est équilibré, la somme des masses des substances en jeu 

sera la méme des deux cétés de l’équation. Etant donné que les 

molécules changent au cours d’une réaction chimique, leur 

nombre n’est pas le méme des deux cétés, et le nombre de 

moles pas nécessairement le méme non plus. 

9.2 Stoechiométrie | 

(c) Etant donné que chaque molécule d’O, réagit avec 4 atomes 

de Na, il faut 12 atomes de Na pour réagir avec 3 molécules O). 

9.3 Stoechiométrie Il 

9.4 Réactif limitant et rendement théorique 

(c) Lazote est le réactif limitant et il y a assez d’azote pour 

produire quatre molécules de NH3. L’hydrogeéne est en exces et 

deux molécules d’hydrogéne restent aprés réaction complete 

des réactifs. 

9.5 Pression et nombre de moles 

(b) Etant donné que le nombre total de molécules de gaz dimi- 

nue, la pression totale — la somme de toutes les pressions par- 

tielles — doit aussi diminuer. 

9.6 Reactions de précipitation 

AX(aq) + BY(aq) —> BX(s) + AY(aq) 

9.7 Oxydation et réduction 

(d) Etant donné que l’oxydation et la réduction doivent se pro- 
duire ensemble, une augmentation de I’état d’oxydation d’un 
réactif (perte d’électrons) sera toujours accompagnée d’une dimi- 
nution de |’état d’oxydation (gain d’électrons) d’un autre réactif. 
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Abondance naturelle Pourcentage relatif d’un isotope donné 
dans un échantillon d’origine naturelle par rapport aux autres 
isotopes du méme élément. (2.2) 

Acide Composé moléculaire qui libére un ion hydrogéne H* 
(proton) lorsqu’il est dissous dans l’eau. (2.9) 

Affinité électronique (AE) Changement d’énergie associé au 
gain d’un électron par un atome a I’état gazeux. (4.5) 

Agent oxydant Substance qui cause l’oxydation d’une autre 

substance ; un agent oxydant gagne des électrons, ce qui le 

réduit. (9.6) 

Agent réducteur Substance qui cause la réduction d’une 

autre substance ; un agent réducteur perd des électrons, ce qui 

Poxyde. (9.6) 

Alcalin Métal trés réactif appartenant au groupe I A du tableau 

périodique. (3.5) 

Alcalino-terreux Métal assez réactif classé dans le groupe II A 

du tableau périodique. (3.5) 

Amorphe Se dit d’un solide composé d’atomes ou de molé- 

cules qui ne sont pas réunis par un assemblage régulier étendu. 

(dk, 162) 

Amplitude Hauteur verticale d’un sommet (ou profondeur 

d’un creux) d’une onde; mesure de l’intensité de l’onde. (3.2) 

Analyse dimensionnelle Utilisation des unités comme guide 

pour résoudre les problemes. (1.7) 

Analyse par combustion Méthode utilisée pour déterminer 

les formules empiriques de composés inconnus, notamment 

ceux qui contiennent du carbone et de lhydrogene, par la 

combustion d’un échantillon du composé dans loxygéne pur 

et l’analyse des produits. (8.5) 

Anion Jon chargé négativement. (2.2) 

Atmosphére Unité de pression basée sur la pression de lair au 

niveau de la mer; | atm = 101,3 kPa ou 760 mm Hg. (8.6) 

Atome Particule inframicroscopique qui forme |’élément 

constitutif fondamental de toute matiére; la plus petite unité 

identifiable d’un élément. (1.1) 

Capillarité Capacité d’un liquide a s’élever contre la gravité 

dans un tube mince sous l’effet des forces d’adhésion et de 

cohésion. (7.4) 

Cases quantiques Représentations schématiques de la confi- 

guration électronique dans laquelle les électrons sont illustrés 

par des demi-fléches placées dans des carrés représentant les 

orbitales ; la direction de la fléche indique l’orientation du spin 

de l’électron. (4.2) 

Cation Ion chargé positivement. (2.2) 

Changement chimique Transformation qui modifie la 

composition atomique d’une substance; voir aussl réaction 

chimique. (1.4) 

Changement physique Transformation qui modifie l’état ou 

l’apparence d’une substance, mais pas sa composition. (1.4) 

Charge électrique Propriété fondamentale de certaines parti- 

cules qui a pour effet de leur faire subir une force en présence 

de champs électriques. (2.2, 3.1) 

Charge formelle Charge qu’aurait un atome dans une struc- 

ture de Lewis si les atomes liés se partageaient tous les électrons 

liants. (6.2) 

Charge nucléaire effective (Z.,,) Charge nucléaire réelle 
subie par un électron, définie comme étant la charge du noyau 

(attractive) moins les charges des autres électrons (répulsives) 

qui forment l’effet d’écran. (4.3) 

Chiffres significatifs Dans toute mesure exprimée, les 

chiffres connus avec certitude ainsi que le dernier chiffre, qui, 

lui, est incertain. (1.6) 

Chimie Science qui cherche a comprendre le comportement 

de la matiére en étudiant celui des atomes et des molécules. 

(1.1) 

Composé Substance constituée de deux ou plusieurs types 

d’atomes présents dans des proportions définies. (1.3) 

Composé binaire Composé qui ne renferme que deux éléments 

différents. (2.8) 

Composé ionique Composé constitué de cations et d’anions 

retenus par des forces électrostatiques. (2.6) 

Composé moléculaire Composé constitué de deux ou plusieurs 

non-métaux liés par covalence qui forment une structure finie. 

(2.6) 

Composition Types et quantités de substances qui composent 

la matiére. (1.3) 

Composition en pourcentage massique (ou pourcentage 

massique) Pourcentage d’un élément par rapport a la masse 

totale du composé contenant cet élément. (8.4) 

Condensation Phénoméne physique au cours duquel la 

matiére passe de l’état gazeux a l’état liquide. (7.5) 

Configuration électronique Notation qui révele les orbitales 

particuliéres dans lesquelles se trouvent les électrons d’un 

atome. (4.2) 

Congélation Transformation d’un liquide en solide. (7.8) 

Constante d’Avogadro (Nq) Facteur de conversion qui corres- 

6,022 x 1073 atomes | mol d’atomes 
ou = ; 

6,022 X 10°° atomes 
pond a (8.2) 

1 mol d’atomes 

Constante des gaz parfaits (R) (ou constante molaire des 

gaz) Constante de proportionnalité de la loi des gaz parfaits, 

L-atm L-kPa 
ou 8,314 

mol-K mol:K 
égale a 0,082 06 (3) 

Couple ionique Le plus petit ensemble électriquement neutre 

@ions dans un composé ionique. (2.6) 

Cristallin Se dit d’un solide dans lequel les atomes, les mole 

cules ou les ions sont disposés selon une structure répétitive 

étendue. (1.3, 7.2) 
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Dégénéré Terme désignant deux ou plusieurs états électro- 

niques de méme énergie. (4.2) 

Densité de probabilité Probabilité (par unité de volume) de 

trouver l’électron a un point précis dans l’espace exprimée par un 

graphique tridimensionnel de la fonction d’onde au carré (y). 

(3.4) 

Déposition Transition de l’état gazeux a I’état solide. (7.8) 

Déterministe Se dit des lois classiques du mouvement selon 

lesquelles le présent détermine le futur. (3.4) 

Diagramme de phases Représentation graphique de l’état 

d’une substance en fonction de la pression (sur l’axe des y) et de 

la température (sur axe des x). (7.9) 

Diamagnétique Etat d’un atome ou d’un ion qui ne contient 

que des électrons appariés et qui, par conséquent, est légere- 

ment repoussé par un champ magnétique externe. (4.2) 

Diffraction Phénoméne par lequel une onde qui traverse une 

ouverture s’étend dans toutes les directions pour former une 

nouvelle source d’ondes. (3.3) 

Dipole permanent Dipd6le résultant d’une séparation perma- 

nente de charges; une molécule ayant un dipdle permanent 

posséde toujours une charge légérement négative 4 une extré- 

mité et une charge légérement positive a l’autre extrémité. (6.5) 

Doublet Structure de Lewis a deux points, indiquant une orbi- 

tale électronique périphérique remplie. (5.3) 

Doublet liant Paire d’électrons partagés entre deux atomes. 

(5.6) 

Doublet libre Paire d’électrons qui n’appartient qu’a un atome. 

(5.6) 

Echelle Celsius (°C) Echelle de température utilisée le plus 

fréquemment par les scientifiques (et par la majeure partie des 

pays, 4 l'exception des Etats-Unis). Sur cette échelle, l’eau pure 

géle a 0 °C et bout a 100 °C (a pression atmosphérique). (1.5) 

Echelle Fahrenheit (°F) Echelle de température la plus 

couramment utilisée aux Etats-Unis. Selon cette échelle, l’eau 

eelenioe whet DOUnAI Ie Houle — loi G@)eis2a(le>)) 

Echelle Kelvin (K) Echelle de température qui assigne 0 K 

(—273 °C ou —459 °F) a la température la plus froide possible, 

soit le zéro absolu, la température a laquelle il n’y a pratique- 

ment plus de mouvement moléculaire; 1 K = | °C. (1.5) 

Effet d’écran Effet de répulsion d’un électron par les autres 

électrons dans les orbitales internes (effet d’écran total) ou dans 

les orbitales périphérique d’un sous-niveau inférieur (effet 

d’écran partiel) qui affaiblissent la charge nucléaire totale qui 

s’exerce sur un électron périphérique. (4.3) 

Effet photoélectrique Ejection d’électrons de nombreux 

métaux lorsquils sont frappés par la lumiére. (3.2) 

Electron Particule de faible masse chargée négativement pré- 

sente a l’extérieur du noyau de tous les atomes; I’électron 

occupe la majeure partie du volume d’un atome, mais il contri- 

bue de fagon négligeable a la masse de cet atome. (2.2, 3.1) 

Electron de cceur Electron qui occupe un niveau d’énergie 

principal complet ou un sous-niveau complet d ou f et qui ne 

réagissent pas lors de la formation d’une liaison chimique. (4.3) 

Electron de valence Electron qui réagit quand une liaison 

chimique se forme. Chez les éléments des groupes principaux, 

les électrons de valence sont ceux du niveau d’énergie principal 

le plus élevé. (4.3) 

Electronégativité Capacité d’un atome 2 attirer vers lui des 

électrons dans une liaison chimique. (4.4) 

Elément Substance qui ne contient qu’un seul type d’atomes. 

Lensemble des atomes possédant un nombre identique de pro- 

tons. (1.3, 2.2) 

Elément atomique Elément présent dans la nature et dont 

Vunité fondamentale est formée d’un seul atome. (2.6) 

Elément moléculaire Elément présent dans la nature sous 

forme de molécules constituées de deux ou plusieurs atomes 

comme unité fondamentale. (2.6) 

Eléments des groupes principaux Eléments classés dans les 

blocs s ou p du tableau périodique et dont il est possible de 

prévoir les propriétés d’aprés leur position dans ce tableau. (2.3) 

Energie d’affinité électronique (E,.) Energie mesurée en 

arrachant |’électron supplémentaire a la forme anionique de 

l’'atome auquel on a précédemment ajouté un seul électron. (4.5) 

Energie de liaison (enthalpie de liaison ou AA jjaison) Energie 

requise pour rompre | mol de liaisons en phase gazeuse. (5.6) 

Energie de réseau (AH®¢.eq,) Energie associée a la formation 

d’un réseau cristallin a partir d’ions gazeux. (5.5) 

Energie d’ionisation (J) Energie requise pour enlever un 

électron d’un atome ou d’un cation a l’état gazeux. (3.5, 4.5) 

Equation chimique équilibrée Représentation symbolique 

d'une réaction chimique; une équation équilibrée contient un 

nombre égal d’atomes de chaque élément des deux cdtés de 

l’équation. (9.2) 

Equation de Van der Waals Extrapolation de la loi des gaz 

parfaits qui tient compte des effets des forces intermoléculaires 

et du volume des particules dans un gaz au comportement 
5 

non idéal: (» _ (2) Jo SD RTECS) 

Equation ionique compléte Equation qui décrit individuelle- 

ment tous les ions présents soit comme réactifs, soit comme 

produits dans une réaction chimique. (9.6) 

Equation ionique nette Equation qui montre seulement les 

espéces qui changent réellement dans une réaction. (9.6) 

Equation moléculaire Equation qui montre les formules 

neutres complétes de chaque composé dans une réaction. (9.6) 

Equilibre dynamique Point auquel la vitesse d’une réaction 

ou d’un processus inverse devient égale a la réaction ou au pro- 

cessus direct. (7.5) 

Equilibrer Changer les coefficients steechiométriques dans 

une €quation chimique pour s’assurer que le nombre de chaque 

type d’atomes du cété gauche de l’équation est égal au nombre 

du cété droit. (9.2) 

Erreur aléatoire Erreur fortuite qui affecte la valeur soit vers 

le haut, soit vers le bas. (1.6) 

Erreur systématique Erreur qui tend a étre continuellement 

soit trop élevée, soit trop basse. (1.6) 

Etat Classification de la matiére selon sa forme solide, liquide, 

gaz ou plasma. (1.3) 

Etat d’oxydation (ou nombre d’oxydation) Nombre entier 

positif ou négatif qui représente la «charge» qu’aurait un atome 
dans un composé si tous les électrons partagés étaient assignés 
a l’atome qui exerce la plus forte attraction pour ces électrons. 
(9.6) 

Etat fondamental Etat de plus basse énergie d’un atome, 
molécule ou ion. (4.2) 

Exactitude Terme qui indique a quel point la valeur mesurée 
est proche de la valeur réelle. (1.6) 



Expérience Procédure extrémement précise et soigneusement 
congue pour générer des observations susceptibles de confir- 
mer ou d’infirmer une hypothése. (1.2) 

Facteur de conversion Quantité fractionnaire avec des unités 
utilisées pour transformer l’unité avec laquelle une quantité est 
exprimée. Les facteurs de conversion sont construits a partir de 
deux quantités équivalentes. (1.7) 

Famille (ou groupe d’éléments) Colonnes dans la partie des 
groupes principaux du tableau périodique qui contiennent 
des éléments ayant des propriétés chimiques semblables. (2.3) 

Fiabilité Une mesure est dite fiable si elle a été répétée plusieurs 
fois (reproductibilité) et que les valeurs obtenues sont dans les 
limites de lincertitude. (1.6) 

Fonction de distribution radiale Graphique représentant la 
probabilité totale de trouver l’électron dans une mince couche 

sphérique a une distance r du noyau. (3.4) 

Fonction d’onde (ys) Fonction mathématique qui décrit la 
nature ondulatoire de I’électron. (3.4) 

Force de dispersion (ou force de London ou force dipdéle 

induit-dip6le induit) Force électrostatique qui s’exerce entre 

toutes les molécules et les atomes d’une substance solide ou 

liquide et qui résulte des fluctuations dans la distribution élec- 

tronique qui créent des charges partielles instantanées. (6.5) 

Force dipéle-dipdle Force électrostatique qui s’exerce entre 

des molécules possédant un dip6le permanent qui résulte d’une 

distribution inégale des électrons a l’intérieur des liaisons et 

d'une géométrie tridimensionnelle asymétrique de la molécule. 

(6.5) 

Force ion-dip6dle Force électrostatique qui s’exerce entre un 

ion et l’extrémité de charge opposée d’une molécule polaire. 

(6.5) 

Formule chimique Représentation symbolique d’un composé 

qui indique les éléments présents dans le composé et le nombre 

relatif de chacun des atomes. (2.7) 

Formule empirique Formule chimique qui n’indique que le plus 

petit rapport de nombres entiers d’atomes dans un composé. (2.7) 

Formule moléculaire Formule chimique qui indique le nombre 

réel d’atomes de chaque élément dans une molécule. (2.7) 

Formule structurale Formule moléculaire qui indique comment 

les atomes sont connectés ou liés lun a l’autre dans une molécule. 

(2.7) 

Fréquence (v) Pour une onde, le nombre de cycles (ou sommets 

de l’onde) passant par un point stationnaire durant une seconde. 

(3.2) 

Fusion Transformation d’un solide en liquide. (7.8) 

Gaz Etat de la matiére dans lequel les atomes ou les molécules 

sont trés espacés, et sont libres de se déplacer les uns par rapport 

aux autres; n’ayant pas de forme ou de volume deéfinis, un gaz 

prend la forme de son contenant. (1.3) 

Gaz nobles (gaz inertes ou gaz rares) Eléments du groupe 

VIII A, qui sont pour la plupart non réactifs (inertes) en raison 

de leur niveau périphérique rempli. (2.3) 

Gaz parfait Gaz dont le comportement suit la loi des gaz 

parfaits. (7.3, 8.6) 

Géométrie a bascule Géométrie moléculaire dune molécule 

ayant une géométrie électronique hexaédrique et un doublet 

libre en position axiale. (6.3) 
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Géométrie angulaire Géométrie moléculaire d’une molécule 

ayant une geometrie électronique tétraédrique et deux doublets 

libres ou une géométrie Electronique triangulaire plane et un 

doublet libre. (6.3) 

Géométrie bipyramidale A base carrée (octaédrique) 

Géométrie moléculaire de six groupes électroniques formés 

de doublets liants et adoptant des angles de 90°. (6.3) 

Géométrie bipyramidale 4 base triangulaire (hexaédrique) 

Géométrie moléculaire de cing groupes électroniques formés 

de doublets liants et adoptant un angle de 120° entre trois groupes 

d’électrons équatoriaux et des angles de 90° entre deux groupes 

d’électrons axiaux et le plan trigonal. (6.3) 

Géométrie électronique Disposition géométrique des groupes 

d’électrons dans une molécule. (6.3) 

Géométrie en forme de T Géométrie moléculaire d’une molé- 

cule ayant une géométrie électronique hexaédrique et deux 

doublets libres en position axiale. (6.3) 

Géométrie linéaire Géométrie moléculaire de deux groupes 

électroniques formés de doublets liants et adoptant un angle de 

180° a cause de la répulsion de deux groupes d’électrons. (6.3) 

Géométrie moléculaire Disposition géométrique des atomes 

dans une molécule. (6.3) 

Géomeétrie plane carrée Géomeétrie moléculaire d’une molécule 

avec une géométrie électronique octaédrique et deux doublets 

libres. (6.3) 

Géométrie pyramidale a base carrée Géomeétrie moléculaire 

d’une molécule avec une géométrie électronique octaédrique et 

un doublet libre. (6.3) 

Géométrie pyramidale a base triangulaire Géométrie molé- 

culaire d’une molécule avec une géométrie électronique 

tétraédrique et un doublet libre. (6.3) 

Géométrie tétraédrique Géométrie moléculaire de quatre 

groupes électroniques formés de doublets liants et adoptant 

des angles de 109,5°. (6.3) 

Géométrie triangulaire plane Géométrie moléculaire de 

trois groupes électroniques formés de doublets liants et adop- 

tant un angle de 120° dans un plan. (6.3) 

Halogéne Non-métal hautement réactif classé dans le groupe 

VILA du tableau périodique. (2.3, 3.5) 

Hybridation Méthode mathématique permettant de combiner 

les orbitales atomiques standard de maniére a former de nou- 

velles orbitales atomiques hybrides. (5.7) 

Hybride de résonance Structure réelle d’une molécule qui est 

intermédiaire entre deux ou plusieurs structures de résonance. 

(6.2) 

Hydracide Acide composé d’hydrogéne et d’un non-métal ou 

d'un anion non oxygéné. (2.9) 

Hydrate Composé ionique renfermant un nombre fixe de 

molécules d’eau associées avec chaque couple ionique. (2.8) 

Hypothése Tentative d’interprétation ou d’explication des 

observations qu’un scientifique est en train d’effectuer. Une 

bonne hypothése peut étre réfutée par l’expérimentation. (1.2) 

Indétermination Principe selon lequel les circonstances pré- 

sentes ne déterminent pas nécessairement les événements 

futurs dans le monde de la mécanique quantique. (3.4) 

Insoluble Qui n’a pas la capacité de se dissoudre dans l’eau ou 

qui est extrémement difficile 4 dissoudre. (9.6) 
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Interférence Superposition de deux ou plusieurs ondes qui 

s‘alignent dans espace provoquant soit une augmentation de 

amplitude (interférence constructive), soit une diminution 

de Vamplitude (interference destructive), (3.3) 

Interférence constructive Interaction d’ondes émises par 

deux sources différentes qui s’alignent avec des sommets qui se 

superposent, l’amplitude résultante étant plus grande. (3.3) 

Interférence destructive Interaction d’ondes émises par deux 

sources différentes qui s’alignent de fagon que le sommet d’une 

source se superpose aux creux de l’autre, ce qui entraine l’annu- 

lation des ondes. (3.3) 

Ion Atome ou molécule possédant une charge nette causée par 

la perte ou le gain d’électrons. (2.2) 

Ion polyatomique [on composé de deux ou plusieurs atomes. 

(2.6) 

Ion spectateur Dans une équation ionique complete, ion qui 

ne participe pas a la réaction et demeure par conséquent en 

solution. (9.6) 

Isotopes Atomes d’un méme élément possédant le méme 

nombre de protons, mais un nombre différent de neutrons et 

dont les masses sont par conséquent légérement différentes. 

(2.2) 

Kelvin (K) Unité standard de température du SI; 1K = 1I°C. 

(ilES)) 

Kilogramme (kg) Unité standard de masse du SI qui se définit 

comme la masse d’un cylindre de métal conservé au Bureau 

international des poids et mesures a Sévres, en France. (1.5) 

Liaison chimique Délocalisation, transfert ou partage 

d’électrons permettant aux atomes qui se lient d’atteindre des 

configurations électroniques stables. (5.2) 

Liaison covalente Liaison chimique dans laquelle deux 

atomes partagent des électrons qui interagissent avec les 

noyaux des deux atomes, ce qui abaisse l’énergie potentielle 

de chacun grace a des interactions électrostatiques. (2.5, 5.2) 

Liaison covalente polaire Liaison covalente entre deux 

atomes d’électronégativités trés différentes, ce qui entrafne une 

distribution inégale de la densité électronique dans la molécule. 

(5.6) 

Liaison double Liaison qui se forme quand deux atomes 

partagent deux paires d’électrons. (5.6) 

Liaison hydrogéne (ou pont hydrogéne) Force d’attraction 

dipdle-dipdle particuli¢rement efficace entre un hydrogéne lié 

a O, N ou F et un de ces atomes trés électronégatifs sur une 

molécule voisine (ou a l’intérieur méme d’une macromolécule). 

(6.5) 

Liaison ionique Liaison chimique formée entre deux ions de 

charges opposées, généralement un cation d’un métal et un 

anion d’un non-meétal, qui sont attirés un vers l'autre par des 

forces électrostatiques. (2.5, 5.2) 

Liaison métallique Type de liaison qui s’établit dans les 

cristaux métalliques, dans lesquels des atomes de métaux 

cédent leurs électrons dans une mer d’électrons délocalisés 

dans tout le métal. (2.5, 5.2) 

Liaison pi (77) Liaison créée par recouvrement latéral de deux 

orbitales p et située de part et d’autre du plan formé par les 

noyaux. (5.7) 

Liaison sigma (a) Liaison créée par recouvrement axial de 

deux orbitales s, p, ou des orbitales hybrides et située entre les 

noyaux. (5.7) 

Liaison triple Liaison qui se forme quand deux atomes 

partagent trois paires d’électrons. (5.6) 

Liquide Etat de la matiére dans lequel les atomes et les molé- 

cules sont aussi proches les uns des autres que dans un solide, 

tout en pouvant se déplacer librement les uns par rapport aux 

autres, ce qui lui confére un volume fixe, mais une forme 

indéfinie. (1.3) 

Litre (L) Unité de volume égale 4 1000 cm? ou 2,1134 pintes 

américaines liquides. (1.5) 

Loi d’Avogadro Loi stipulant que le volume d’un gaz est 

directement proportionnel a sa quantité en moles (V ~ n). (8.6) 

Loi de Boyle-Mariotte Loi qui stipule que le volume d’un gaz 

; 1 
est inversement proportionnel a sa pression: (v x =) (8.6) 

P 

Loi de Charles Loi stipulant que le volume d’un gaz est direc- 

tement proportionnel a sa température (V ~ T). (8.6) 

Loi de Coulomb Loi stipulant que l’énergie potentielle de 

deux particules chargées est directement proportionnelle au 

produit de leurs charges et inversement proportionnelle a la 

distance qui les sépare. (4.3) 

Loi de la conservation de la masse Loi stipulant que, au cours 

d’une réaction chimique, la matiére ne peut étre ni créée ni 

detruite (E27 321) 

Loi de la périodicité Loi fondée sur observation que certains 

groupes d’éléments présentaient des propriétés similaires 

lorsqu’ils sont disposés selon l’ordre croissant de leurs masses. 

(2.3) 

Loi des gaz parfaits Loi qui combine les relations des lois de 

Boyle, de Charles et d’Avogadro en une équation d’état globale 

en incorporant la constante de proportionnalité R sous la forme 

PV = nRT. (7.3, 8.6) 

Loi des proportions définies Loi stipulant que tous les échan- 

tillons d’un composé donné renferment leurs éléments cons- 

titutifs dans les mémes proportions. (3.1) 

Loi des proportions multiples Loi selon laquelle, lorsque 

deux éléments (A et B) forment deux composés différents, les 

masses de l’élément B qui se combinent avec | g de l’élément 

A peuvent €tre exprimées sous forme de rapport de petits 

nombres entiers. (3.1) 

Loi scientifique Enoncé concis ou équation qui résume les 

observations passées et prédit les futures. (1.2) 

Longueur de liaison Longueur moyenne d'une liaison entre 

deux atomes donnés dans un grand nombre de composés. (5.6) 

Longueur d’onde (A) Distance dans l’espace entre des sommets 

adjacents d’une onde. (3.2) 

Lumiere visible Fréquences du rayonnement électromagné- 

tique que nos yeux peuvent percevoir. (3.2) 

Masse Mesure de quantité de matiére que contient un objet. (1.5) 

Masse atomique Masse moyenne en unités de masse ato- 
mique (u) des atomes d’un élément donné basée sur l’abondance 

relative des divers isotopes qui composent cet élément; elle est 
numériquement équivalente a la masse en grammes de | mol de 
élément. (2.4) 

Masse formulaire Masse moyenne d’une molécule d’un 
composé en unités de masse atomique. (8.3) 

Masse molaire (M) Masse en grammes de | mol d’atomes 
d'un élément; numériquement égal a la masse atomique de 
l’élément en unités de masse atomique. (8.2) 



Masse molaire de la formule empirique Somme des masses 
de tous les atomes dans une formule empirique. (8.5) 

Masse volumique (p) Rapport de la masse d’un objet 4 son 
volume (V). (1.5) 

Matiére Tout ce qui occupe un espace et posséde une masse. 
GB) 

Mélange Substance composée de deux ou plusieurs types 
différents d’atomes ou de molécules que l’on peut combiner 
dans des proportions variables a l’infini. (1.3) 

Mélange hétérogéne Mélange dans lequel la composition varie 
dun point a l’autre. (1.3) 

Mélange homogéne Mélange dont la composition est constante 
en tout point. (1.3) 

Mer d’électrons Modéle de la liaison permettant d’expliquer 
la cohésion dans les substances métalliques; formée par la 
délocalisation des électrons de valence d’atomes métalliques 

lorsque ceux-ci sont mis en présence. (5.4) 

Métal Classe comprenant de nombreux éléments qui sont 

généralement de bons conducteurs de chaleur et d’électricité ; 

ils sont malléables, ductiles, d’aspect lustré et tendent 4 céder 

des électrons quand ils subissent des changements chimiques. 

(2.3) 

Métalloides Catégorie d’éléments situés 4 la frontiére qui 

sépare les métaux des non-métaux dans le tableau périodique ; 

ils présentent des propriétés intermédiaires entre celles de ces 

deux groupes; aussi appelés semi-métaux. (2.3) 

Métaux alcalino-terreux Métaux assez réactifs du groupe II A 

du tableau périodique. (2.3) 

Métaux alcalins Métaux trés réactifs du groupe I A du tableau 

périodique. (2.3) 

Métaux de transition Eléments du bloc d du tableau pério- 

dique et dont les propriétés tendent a étre moins prédictibles 

que celles des éléments des groupes principaux. (2.3) 

Méthode scientifique Approche permettant d’acquérir des 

connaissances sur le monde naturel qui commence par des 

observations et conduit a la formation d’hypothéses vérifiables 

par l’expérimentation. (1.2) 

Métre (m) Unité standard de longueur du SI. Elle équivaut a 

39,37 po et est définie comme étant la distance parcourue par 

la lumiére dans le vide durant 1/299 792 458 s. (1.5) 

Micro-ondes Rayonnement électromagnétique dont les 

longueurs d’onde sont légérement plus longues que celles du 

rayonnement infrarouge; utilisé dans les radars, les fours a 

micro-ondes et en téléphonie cellulaire. (3.2) 

Millilitre (mL) Unité de volume égale a 10-3 L ou 1 cm?. (1.5) 

Millimétre de mercure Unité de pression courante qui se rap- 

porte a la pression atmosphérique requise pour élever une 

colonne de mercure a une hauteur de | mm dans un baromeétre ; 

760 mm Hg = | atm. (8.6) 

Miscibilité Capacité de se mélanger sans se séparer en deux 

phases. (6.5) 

Modéle boules et batonnets Représentation de l’agencement 

des atomes dans une molécule a l’aide de boules et de batonnets 

qui indique la forme globale de la molécule et plus spécifique- 

ment comment les atomes sont liés les uns aux autres. (2.7) 

Modéle de Lewis (ou notation de Lewis) Modeéle simple de la 

liaison chimique utilisant des diagrammes représentant les liai- 

sons entre les atomes par des lignes ou des points. Dans cette 
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théorie, les atomes se lient ensemble pour obtenir des octets 

stables (8 électrons de valence) a l’exception des atomes H et He 

qui ne peuvent contenir qu’un doublet. (5.1) 

Modeéle moléculaire compact Représentation d’une molécule 

qui indique comment les atomes occupent I’espace. (2.7) 

Mole Unité définie comme la quantité de matiére qui contient 

6,022 142 1 x 10°? particules (nombre d’Avogadro). (8.2) 

Molécule Deux ou plusieurs atomes liés ensemble chimique- 

ment formant un arrangement géométrique déterminé. (1.1) 

Moment dipolaire (4) Mesure de la séparation des charges 

positive et négative dans une molécule. (5.6) 

Neutron Particule subatomique électriquement neutre présente 

dans le noyau d’un atome, et dont la masse a peu prés égale a 

celle du proton. (2.2, 3.1) 

Niveau principal Groupe d’orbitales ayant la méme valeur de n. 

(3.4) 

Neeud Point ou la fonction d’onde (w), et, par conséquent, la 

densité de probabilité (p) et la fonction de distribution radiale 

passent toutes par zéro. (3.4) 

Nom commun Nom traditionnel d’un composé qui donne peu 

ou pas d'information a propos de sa structure chimique; par 

exemple, le nom commun de NaHCO; est bicarbonate de soude. 

(2.8) 

Nom systématique Nom officiel d’un composé, basé sur des 

régles bien établies par Union internationale de chimie pure 

et appliquée (UICPA), qui peut étre déterminé par l’examen de 

sa structure chimique. (2.8) 

Nombre d’Avogadro (N,) Nombre d’atomes de '2C dans exac- 

tement 12 g de '*C; égal 4 6,022 142 1 x 107°. (8.2) 

Nombre de masse (A) La somme du nombre de protons et de 

neutrons dans un atome. (2.2) 

Nombre quantique Un des quatre nombres interreliés qui 

détermine l’énergie, la forme et l’orientation des orbitales ainsi 

que le moment de spin de l’électron, comme le spécifie une 

solution de l’équation de Schrodinger. (3.6) 

Nombre quantique de moment angulaire (J) Nombre entier 

qui détermine la forme d’une orbitale. (3.6) 

Nombre quantique de spin (m,) Quatriéme nombre quantique 

qui détermine l’orientation du spin de l’électron présent dans 

Porbitale. (3.6) 

Nombre quantique magnétique (m,) Nombre entier qui 

détermine l’orientation d’une orbitale. (3.6) 

Nombre quantique principal (7) Nombre entier qui déter- 

mine la taille et l’énergie d’une orbitale. Plus le nombre quan- 

tique n est élevé, plus la distance moyenne entre I’électron et le 

noyau est grande et plus son énergie est élevée. (3.6) 

Nombres exacts Nombres qui n’ont aucune incertitude et qui 

ne limitent pas le nombre de chiffres significatifs dans un calcul. 

(1.6) 

Non volatil Qui ne se vaporise pas facilement. (7.5) 

Non-métal Classe d’éléments qui tendent a étre de mauvais 

conducteurs de chaleur et d’électricité et qui gagnent générale- 

ment des électrons au cours des réactions chimiques. (2.3) 

Noyau Centre d’un atome, petit, dense, qui contient la majeure 

partie de la masse d’un atome et toute sa charge positive: il est 

composé de protons et de neutrons. (2.2, 3.1) 

Numéro atomique (Z) Le nombre de protons dans un atome; 
9 
Zz) le numéro atomique définit un élément. (2 
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Octet Structure de Lewis 4 huit points, indiquant un niveau 

électronique périphérique rempli. (5.3) 

Onde radio Forme de rayonnement électromagnétique carac- 

térisée par les plus grandes longueurs d’onde et l’énergie la plus 

faible. (3.2) 

Orbitale Diagramme de distribution basé sur le modéle de 

l’atome de la mécanique quantique, utilisé pour décrire la pro- 

babilité de présence d’un électron dans un atome; également, 

niveau d’énergie permis pour un électron. (3.4, 4.2) 

Orbitale hybride Orbitale formée par la combinaison d’orbi- 

tales atomiques standard qui refléte mieux la distribution réelle 

des électrons au sein des atomes liés chimiquement. (5.7) 

Oxacide Acide qui renferme de ’hydrogéne et un oxyanion. (2.9) 

Oxyanion Anion polyatomique renfermant un non-métal lié 

par covalence a un ou plusieurs atomes d’oxygéne. (2.8) 

Oxydation Perte d’un ou de plusieurs électrons. (9.6) 

Paramagnétique Etat d’un atome ou d’un ion qui contiennent 

des électrons non appariés et qui, par conséquent, sont attirés 

par un champ magnétique externe. (4.2) 

Pascal Unité de pression du SI définie comme étant | N/m2. (8.6) 

Phase A propos des ondes et des orbitales, signe de l’ampli- 

tude de onde qui peut étre positif ou négatif. (3.3) 

Photon (ou quantum) Plus petit paquet de rayonnement élec- 

tromagnétique et dont l’énergie est égale a hy. (3.2) 

Point critique Dans un diagramme de phases, température et 

pression au-dessus desquelles un fluide supercritique existe. 

(7.9) 

Point de fusion Température a laquelle un solide posséde 

suffisamment d’énergie thermique pour affaiblir les forces de 

cohésion et se transformer en liquide. (7.8) 

Point d’ébullition Température a laquelle la pression de 

vapeur est égale a la pression externe. (7.8) 

Point d’ébullition normal Température a laquelle la pression 

de vapeur d’un liquide est égale a 1 atm (ou 101,3 kPa). (7.8) 

Point triple Dans un diagramme de phases, point représentant 

lunique ensemble de conditions dans lesquelles les trois états 

sont également stables et en équilibre. (7.9) 

Pourcentage de caractére ionique Rapport, multiplié par 

100 %, entre le moment dipolaire réel d’une liaison et le moment 

dipolaire qu’elle aurait si ’électron était complétement transféré 

d’un atome a un autre. (5.6) 

Pourcentage de rendement Pourcentage du rendement théo- 

rique qui a réellement été atteint ; rapport du rendement réel au 

rendement théorique multiplié par 100 %. (9.4) 

Précipité Composé ionique solide insoluble qui se forme dans 

une solution. (9.6) 

Précision Une mesure est dite précise si l’incertitude sur cette 

mesure est faible par rapport a la valeur de la mesure elle- 

méme. (1.6) 

Préfixes multiplicateurs Multiplicateurs qui modifient la 

valeur de l’unité par des puissances de 10. (1.5) 

Pression critique (P,) Pression requise pour obtenir une tran- 

sition d’un gaz vers un liquide a la température critique. (7.8) 

Pression de vapeur Pression d’un gaz en équilibre avec son 

liquide. (7.5) 

Principe d’Aufbau Ensemble des régles qui indiquent com- 

ment les électrons occupent les orbitales dans un atome. (4.2) 

Principe d’exclusion de Pauli Principe selon lequel deux 

électrons dans une méme orbitale atomique doivent étre de 

spins opposés. (4.2) 

Principe d’incertitude de Heisenberg Principe selon lequel 

il est fondamentalement impossible de déterminer avec préci- 

sion simultanément la position et la vitesse d’une particule en 

raison de sa dualité onde-particule. (3.3) 

Produit Substance produite dans une réaction chimique; elle 

apparait du cété droit de l’équation chimique. (9.2) 

Propriété chimique Propriété que présente une substance 

seulement quand sa composition change, entrainant la forma- 

tion d’une nouvelle substance. (1.4) 

Propriété extensive Propriété qui dépend de la quantité d’une 

substance donnée, comme la masse, par exemple. (1.5) 

Propriété intensive Propriété indépendante de la quantité de 

substance que renferme un objet ou de la dimension de celui-ci, 

par exemple, la masse volumique. (1.5) 

Propriété périodique Propriété qui varie de fagon cyclique 

lorsqu’on place les éléments en ordre de numéro atomique. Ces 

propriétés sont possibles a prédire en raison de la position de 

l’élément dans le tableau périodique. (4.5) 

Propriété physique Propriété indépendante de tout change- 

ment de composition ; ne modifie que l’état et non la nature de 

la substance. (1.4) 

Propriétés complémentaires Propriétés qui s’excluent l'une 

autre, c’est-a-dire, plus on connait au sujet de l'une, moins on 

connait sur l’autre. Par exemple, la nature onduiatoire et la 

nature corpusculaire de l’électron sont complémentaires. (3.3) 

Proton Particule subatomique chargée positivement présente 

dans le noyau d’un atome. (2.2, 3.1) 

Radical libre Molécule ou ion portant un nombre impair 

d’électrons dans leurs structures de Lewis-Pauling. (6.2) 

Radioactivité Emission de particules subatomiques ou de 

rayonnements électromagnétiques de haute énergie par les 

noyaux instables de certains atomes. (3.1) 

Rapport stceechiométrique Relations numériques entre les 

quantités d’éléments a l’intérieur d’une substance. (8.4) 

Rayon atomique Terme désignant un ensemble de rayons 

liants moyens déterminés a partir de mesures effectuées sur un 

grand nombre d’éléments et de composés. (4.5) 

Rayon atomique liant (ou rayon covalent) Rayon déterminé 

dans les non-métaux a partir de la moitié de la distance entre 

deux atomes liés ensemble, et dans les métaux, a partir de la 

moitié de la distance entre deux atomes adjacents dans un cristal 

du métal. (4.5) 

Rayon atomique non liant (ou rayon de Van der Waals) 
Rayon déterminé a partir de la moitié de la distance entre les 
centres d’atomes adjacents non liants dans un cristal. (4.5) 

Rayon X Rayonnement électromagnétique dont les longueurs 
d’onde sont légerement plus grandes que celles des rayons 
gamma; utilisés en imagerie médicale pour observer les os et 
les organes internes. (3.2) 

Rayonnement électromagnétique Type d’énergie associée 
aux champs électrique et magnétique oscillants. (3.2) 

Rayonnement gamma (y) Forme de rayonnement électroma- 
gnétique la plus énergétique et dont la longueur d’onde est la 
plus courte. (3.2) 



Rayonnement infrarouge (IR) Rayonnement électromagné- 
tique émis par des corps chauds, dont les longueurs d’onde sont 
légérement plus longues que celles de la lumiére visible. (3.2) 

Rayonnement ultraviolet (UV) Rayonnement électromagné- 
tique dont les longueurs d’onde sont légérement plus courtes 
que celles de la lumiére visible. (3.2) 

Rayons cathodiques Rayons produits quand un courant élec- 
trique a haute tension est appliqué entre deux électrodes placées 
a l’intérieur d’un tube de verre sous vide partiel. (3.1) 

Réactif Substance de départ d’une réaction chimique; elle 
apparait du cdté gauche de l’équation chimique. (9.2) 

Réactiflimitant Le réactif qui a la plus petite quantité stcechio- 
métrique dans un mélange réactionnel et qui, par conséquent, 
limite la quantité de produits formés dans une réaction chimique. 
(9.4) 

Réaction acide-base (ou réaction de neutralisation) Réaction 

dans laquelle un acide réagit avec une base et les deux se neu- 

tralisent mutuellement. (9.6) 

Réaction chimique Processus au cours duquel une ou plusieurs 

substances sont converties en une ou plusieurs substances dif- 

férentes. (9.2) 

Réaction de combustion Type particulier de réaction chimique 

dans laquelle une substance se combine avec l’oxygéne pour 

former un ou plusieurs composés contenant de l’oxygéne. (9.2) 

Réaction de dégagement gazeux Réaction qui forme un gaz 

quand on mélange deux solutions et qui s’accompagne d’effer- 

vescence. (9.6) 

Réaction de précipitation Réaction au cours de laquelle un 

produit solide insoluble se forme quand on mélange deux solu- 

tions. (9.6) 

Réaction d’oxydoréduction Réaction au cours de laquelle des 

électrons sont transférés d’un réactif a l’autre et les états d’oxy- 

dation de certains atomes sont changés. (9.6) 

Réduction Gain d’un ou de plusieurs électrons. (9.6) 

Regle de Hund Principe qui stipule que lorsqu’on remplit les 

orbitales dégénérées d’un méme sous-niveau, les électrons 

les occupent d’abord seuls, avec des spins paralleles. (4.2) 

Régle de l’octet Tendance que possédent la plupart des atomes 

liés a posséder ou a partager huit électrons dans leur couche 

périphérique afin d’obtenir des configurations électroniques 

stables et une énergie potentielle plus faible. (5.3) 

Relation de De Broglie Affirmation que la longueur d’onde 

d’une particule est inversement proportionnelle a sa masse et a 

sa vitesse: A = —. (3.3) 
mv 

Rendement réel Quantité de produit réellement formée lors 

d’une réaction chimique. (9.4) 

Rendement théorique La plus grande quantité de produits qui 

peut étre formée dans une réaction chimique basée sur la quan- 

tité de réactif limitant. (9.4) 

Seconde (s) Unité SI standard de temps définie comme la 

durée de 9 192 631 770 périodes de la radiation correspondant 

A une certaine transition entre deux niveaux d’énergie dans 

Vatome de césium 133. (1.5) 

Sel Composé ionique formé d’un cation métallique et d'un 

anion contenant un ou plusieurs non-métaux. (9.6) 

Semi-conducteur Substance de conductivité électrique inter- 

médiaire qui peut étre modifiée et contrélée. (2.3) 

GLOSSAIRE 

Solide Etat de la matiére dans lequel les atomes ou les molécules 

sont tres proches les uns des autres et occupent des positions 

fixes dans un volume déterminé. (1.3) 

Solide cristallin Solide dans lequel les atomes, molécules ou 

ions sont arrangés selon un motif répétitif étendu. (1.3) 

Solides atomiques Solides dont les unités constitutives sont des 

atomes individuels ; ils sont divisés en trois catégories : les solides 

atomiques du groupe des gaz nobles, les solides atomiques 

métalliques et les solides atomiques covalents. (7.6) 

Solides atomiques covalents (ou macromoléculaires) Solides 

atomiques maintenus par des liaisons covalentes. Leurs points 

de fusion sont trés élevés. (7.6) 

Solides atomiques du groupe des gaz nobles Groupe qui 

réunit essentiellement des gaz nobles dans leur forme solide, 

maintenus par des forces de dispersion relativement faibles ; ils 

ont des points de fusion bas. (7.6) 

Solides atomiques métalliques Solides atomiques maintenus 
par des liens métalliques ; leurs points de fusion sont variables. 

(7.6) 

Solides ioniques Solides dont les unités constitutives sont des 

ions; ils ont généralement des points de fusion élevés. (7.6) 

Solides moléculaires Solides dont les unités constitutives sont 

des molécules ; ils ont généralement des points de fusion bas. (7.6) 

Soluble Qui a la capacité de se dissoudre jusqu’a un certain 

point, habituellement dans l'eau. (9.6) 

Sous-couches (ou sous-niveaux) Groupes d’orbitales dégéné- 

rées situées dans le méme niveau principal et possédant les 

mémes valeurs de 7 et de /. (3.5) 

Spectre d’émission Ensemble des longueurs d’onde émises 

par un élément donné lorsqu’il est soumis a un fort courant 

électrique, 4a un rayonnement de haute énergie ou a la chaleur; 

constitue un moyen d’identification de l’élément. (3.2) 

Spectre électromagnétique Domaines des longueurs d’onde 

connues de rayonnement électromagnétique. (3.2) 

Spin de Pélectron Propriété fondamentale des électrons; le 

spin peut avoir une valeur de +1/2. (3.6) 

Steechiométrie de la réaction Relation numérique entre les 

quantités de réactifs et de produits dans une équation équilibrée. 

(9.3) 

Structure de Lewis (ou notation de Lewis) représentation des 

liaisons chimiques entre les atomes symbolisées par des élec- 

trons partagés ou transférés ; les électrons de valence des atomes 

sont représentés par des points (électrons non liants) ou par des 

traits (électrons liants). (5.1) 

Structure de résonance Deux ou plusieurs structures de 

Lewis-Pauling séparées par une fléche bidirectionnelle pour 

indiquer que la structure réelle de la molécule est un intermé- 

diaire entre elles. (6.2) 

Sublimation Transition de |’état solide a gazeux. (7.8) 

Substance Type de matiére. (1.3, 5, intro.) 

Substance pure Substance composée d’un seul type d’atomes 

ou de molécules. (1.3) 

Symbole chimique Abréviation d’une ou deux lettres désignant 

un élément et inscrite directement sous son numéro atomique 

dans le tableau périodique. (2.2) 

Systéme anglo-saxon Systéme de mesure utilisé aux Etats-Unis 

et dans quelques autres pays, dans lequel le pouce est l’unité de 

longueur, la livre est l’unité de force et l’once est l’unité de masse. 

(1.5) 

455 



456 GLOSSAIRE 

Systéme international d’unités (SD Systéme standard d’unités 

utilisé par les scientifiques qui repose sur le systeme métrique. 

(CL) 

Systéme métrique Systéme de mesure utilisé dans la plupart 

des pays dans lequel le métre est unité de longueur, le kilo- 

gramme est lunité de masse et la seconde est l’unité de temps. 

ley) 

Température Mesure de la quantité d’énergie cinétique 

moyenne des atomes et des molécules qui composent la matiére. 

(1.5) 

Température critique (7) Température au-dessus de laquelle 

le liquide ne peut pas exister (peu importe la pression). (7.8) 

Température et pression normales (TPN) Conditions de 

pression et de température normalisées, soit celles observées au 

niveau de la mer (0 °C et 101,3 kPa). (7.3) 

Tension superficielle Energie requise pour augmenter la surface 

dun liquide d’une quantité unitaire ; responsable de la tendance 

des liquides a rendre leur surface minimale, ce qui crée une sorte 

de pellicule a leur surface. (7.4) 

Théorie Explication proposée pour les observations et les lois 

basée sur des hypothéses bien établies et vérifiées ; une théorie 

présente un modéle pour la compréhension de ce que fait la 

nature et de la fagon dont elle le fait, et prédit un comportement 

qui dépasse largement les observations ou les lois a partir des- 

quelles elle a été créée. (1.2) 

Théorie atomique Théorie selon laquelle chaque élément est 

constitué de minuscules particules indestructibles appelées 

atomes, et voulant que tous les atomes d’un élément donné aient 

la méme masse et d’autres propriétés qui les distinguent des 

atomes des autres éléments. Les atomes se combinent dans des 

rapports simples de nombres entiers pour former des composés. 

(eZ orl) 

Théorie cinétique des gaz Modeéle qui représente un gaz parfait 

comme un ensemble de particules ponctuelles en mouvement 

constant qui subissent des collisions complétement élastiques et 

dont le volume est négligeable par rapport au volume occupé 

par le gaz. (7.3) 

Théorie de la liaison de valence Théorie selon laquelle les 

atomes peuvent se lier par recouvrement d’orbitales de valence ; 

ces orbitales peuvent étre des orbitales de la mécanique quan- 

tique localisées sur des atomes individuels ou des combinai- 

sons d’orbitales atomiques standard hybridées. (5.7) 

Théorie de la mécanique quantique Modeéle qui explique le 

comportement de particules essentiellement petites comme les 

électrons et les photons en fonction de leur double nature, ondu- 

latoire et corpusculaire. (3, intro.) 

Théorie de la répulsion des paires d’électrons de valence 

(RPEV) Théorie qui permet de prédire les formes des molé- 

cules en se basant sur l’idée que les électrons — des doublets 

libres ou des doublets liants — se repoussent mutuellement. (6.3) 

Théorie nucléaire Théorie selon laquelle la majeure partie de 

la masse de l’atome et toute sa charge positive sont contenues 

dans un centre de.petites dimensions appelé noyau. (3.1) 

Torr Unité de pression égale a 1 mm Hg. (8.6) 

Tube a rayons cathodiques Tube de verre sous vide partiel muni 

de deux électrodes et concu pour créer des rayons cathodiques. 

(3.1) 

Unité de masse atomique (u) Unité utilisée pour exprimer les 

masses des atomes et des particules subatomiques, définie 

comme le 1/12 de la masse d’un atome de carbone contenant six 

protons et six neutrons. (2.2) 

Unité dérivée Unité de mesure formée par la combinaison 

(multiplication ou division) de plusieurs unités de base du SI. 

Par exemple, l’unité SI pour la vitesse est le métre par seconde 

(m/s), une unité dérivée. (1.5) 

Unités Quantités standard utilisées pour indiquer les mesures. 

@S)) 

Vaporisation (ou évaporation) Changement de I’état liquide 

a gazeux. (7.5) 

Viscosité Mesure de la résistance d’un liquide a l’écoulement. 

(7.4) 

Volatil Qui se vaporise facilement. (7.5) 

Volume (V) Mesure de l’espace. Toute mesure de longueur 

portée au cube (€levée a la puissance trois) devient une unité 

de volume. (1.5) 

Volume molaire Volume occupé par | mol d’un gaz; le 

volume molaire d’un gaz parfait a TPN est de 22,4 L. (8.6) 
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noble, voir Gaz noble 

parfait, voir Gaz parfait 

pression, 276f, 333 

de vapeur, 288 

propane, voir Propane 

propriétés, 2741, 332 

quantité (en moles), 338 

rare, 51 

électronégativité, 172-173 

réaction chimique, 366-369, 
379-381 

réel, voir Gaz réel 

spectre d’émission, 102 

stoechiométrie, 366-369 

sublimation, 298 



température, 336 

théorie cinétique, 275 

volume, 274t, 333, 336, 338 

Gaz noble, 51-52, 53, 140 

configuration électronique, 

152-153 

électrons de valence, 152 

énergie de premiére ionisa- 

tion, 161, 162f 

point d’ébullition 256r 

rayon atomique, 155f 

solide atomique, 291f, 292 

Gaz parfait, 276, 279, 340-342 

et théorie cinétique molécu- 

laire, 276-279 

volume des particules, 

279f, 368 

Gaz réel 

comportement, 281 

forces intermoléculaires, 280f 

liaisons a faible 

température, 280 

volume fini des particules de 

gaz a haute pression, 

279-280 

volume molaire, 276f 

Gecko, 272 

Géométrie 

électronique, 242-243, 247t 

moléculaire, 243, 247t, 

voir aussi Géométrie 

de la molécule 

Géométrie de la molécule, 

238-251 

a bascule, 244, 247t 

angulaire, 243, 247t 

bipyramidale, 247t 

a base carrée (octa- 

édrique), 241, 245 

a base triangulaire 

(hexaédrique), 

241, 244 

en forme de T, 244, 247t 

et doublet libre, 242-246 

forme de base, 239-242 

linéaire, 239, 247t 

molécule plus volumineuse, 

249-251 

octaédrique, 245, 247t 

plane carrée, 246, 247¢ 

prédiction, 246-251 

pyramidale a base triangu- 

laire, 243, 247t 

représentation, 240, 249 

tétraédrique, 240, 242-243, 
247t 

triangulaire plane, 239, 247¢ 

Germanium, 50, 122f-123f 

Gibbsite, 62 

GILLESPIE, Ronald J., 238 

Givre, 12e 

Glace, 6, 12e, 14-15f, 187, 291f, 

296; 299 

changement d’état, 274 

courbe de chauffage de 
Veau, 300f-301 

fusion, 298-299 

sublimation, 298f 

Glace séche, 11f, 291f, voir aussi 

Dioxyde de carbone 

composition, 61 

diagramme de phases, 

302-303f 

nombre de molécules, 321 

sublimation, 298 

Glucose, 196 

formules, 66f 

masse formulaire, 321 

photosynthése, 358 

Glycine, 249 

Goit, 10, 226-227 

Gradient chimique, 138 

Gramme, 14, 17t, 325 

par centimétre cube, 18 

par millilitre, 18 

Graphite, 293f 

conductivité électrique, 294 

point de fusion, 294 

structure covalente, 294f 

Gravitation, 14 

Grosse, 315 

Groupe d’électrons, 
voir aussi Electron 

disposition géométrique, 242 

et géométrie moléculaire, 239 

représentation, 240 

répulsion, 239f 

Groupe d’éléments, 51, 52f 

Halogéne, 52, 53, 123, 140 

configuration électronique, 

Se) 

électrons de valence, 153 

énergie d’affinité électro- 

nique, 170 

liaison, 197-198 

molécule diatomique, 192 

nomenclature, 73 

Halogénure, 73 

HEISENBERG, Werner, 108, 

113p, 114 

Hélium, 7, 8-9, 45, 46, 51-52, 53, 

60, 93, 277 

case quantique, 144 

configuration électronique, 
140, 143-144, 185 

électrons de valence, 152 

forces de dispersion, 255 

masse molaire, 317 

rayon liant, 154 

spectre d’émission/absorp- 
tion, 102-104 

Héme, 3f 

Hémoglobine, 2-3f 

Hertz, 95 

Hexafluorure de soufre, 215, 233 

HOFEMANN, Roald, 271, 286 

Hooke, Robert, 333 

Huile, 253-254, 258 

a lampe (combustion), 12 

4 moteur 

non volatilité, 287 

viscosité, 284 

Humidité, 287-288 

Hybridation, 206, 293f, 294f, 
voir aussi Orbite hybride 

densité de probabilité, 207 

énergie, 207 

énoncés généraux, 207 

représentation, 216-218 

sp et liaisons triples, 213-214 
sp’ et liaisons doubles, 

209-213 

sp° et liaisons simples, 
207-209 

sped et sped’, 214-216 

Hybride, 206, 237f 

de résonance, 236 

Hydracide, 77 

Hydrate (préfixe), 74 

Hydrocarbure 

chloré, 212 

viscosité, 284t 

Hydrogéne, 3, 9, 16, 65, 90, 93, 

150, 171, 381 

carburant, 326 

charge formelle, 227 

combinaison, 57, 59f 

composé, 74 

formule empirique, 330 

composition, 61 

configuration 
électronique, 139 

électronégativité, 227, 258 

énergie, 121 

d’interaction, 204 

état fondamental, 139 

liaison au carbone, 206 

liaison covalente, 59f, 192, 

198, 203 

nombre quantique, 126 

orbitale atomique, 117-121 

pont, 258-261 

propriétés, 57 

spectre d’émission, 102-107 

structure de Lewis, 193 

structure de Lewis- 

Pauling, 229 

Hydrogénocarbonate, 72 

de sodium, 62 

Hydrogénophosphate, 72 

Hydrogénosulfate, 72t¢ 

Hydrogénosulfite, 72¢ 

Hydroxyde, 72t 

de baryum, 377t 

de calcium, 377t 

de lithium, 377¢ 

de potassium, 377t 

de sodium, 377t, 378f 

Hydrure, 72t 

Hypochlorite, 72t, 73 

de sodium, 62 

Hypothése 

définition, 4 

falsifiable, 4 

validité, 4 

Incertitude (principe), 14, 112-114 

Indétermination (principe), 

114-116 

Inflammabilité, 10, 12 

Influx nerveux, 227 

Infrarouge, 100f, 102 

Inhibiteur de protéase, 182 

Insoluble (composé), 372 

Intensité de la lumiére, 94, 

98-100 

mesure, 13¢ 

Interaction, voir aussi Force 

INDEX 

de dispersion, 255f 

de London, 253, 255 

dipdle-dipdle, 257 

moléculaire, 225, 227 

Interférence, 96, 108 

constructive, 108 

destructive, 109 

produite par deux fentes, 110f 

lodate, 73 

lode, 50, 52, 70t, 154 

Iodure 

de plomb (précipitation), 374 

de potassium, 373 

Ion, 48-49, voir aussi Anion, 

Cation, Composé ionique, 

Force ion-dipdle, Solide 

ionique 

affinité électronique, 169 

carbonate, 230 

charge, 49, 52, 53, 153f 

chlore, 189 

chlorure, 188, 262, 315 

configuration électronique, 
145-147 

cyanate, 229 

diamagnétique, 146 

dissociation, 370 

effet d’écran, 149 

énergie de réseau (variation), 

189-190 

et tableau périodique, 52-54 

fluorure, 145 

gradient chimique, 138 

hydronium, 203 

hydroxyde, 377 

isoélectronique (rayon 

atomique), 158 

liaison, 58 

lithium, 146, 149 

métal de transition, 146 

paramagnétique, 146 

polyatomique, voir lon 

polyatomique 

potassium, 138, 153, 188 

rayon atomique, 158-161 

sodium, 138, 153, 189, 
Mo, MS) 

solubilité (régles), 372 

spectateur, 370 

vanadium, 146 

zinc, 146 

Ion polyatomique, 62, 72-73, 77 

équation chimique (é€qui- 

libre), 355-356 

structure de Lewis, 230 

structure de Lewis- 

Pauling, 232 

Ionisation (Energie), 161-168 

Ionosphere, 8 

Isomére, 213, 260 

Isotope, 47-48 

abondance naturelle, 

47, 54-56 

définition, 47 

masse atomique, 54 

symbole, 47 

LK 
KANNA, 88 

Kelvin, 13, 14-16, 18, 277, 337 
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Keératine, 290 

Kilogramme, 13, 14, 17r 

par métre cube, 17, 18 

Kilométre, 16, 17¢ 

heure, 17 

Kilopascal, 333 

Krypton, 52, 153-154 

KUHN, Thomas, 225 

Lait de magnésie, 377 

Lampe a hydrogeéne, 103f 

Lanthanide, 61f, 140 

Laser, 113 

LAVOISIER, Antoine, 4, 89, 
314-315 

LEucIPPE, 89 

Lewis, Gilbert N., 122, 182, 227 

Liaison, 254, voir aussi 

Composé, Géométrie 

de la molécule 

chimique, voir Liaison 

chimique 

covalente, voir Liaison 

covalente 

de valence, 122, 203-218 

double, 193, 195 

hybridation, 209-213 

hydrogéne, 258-261, 262t 

et liaison chimique, 259 

ionique, voir Liaison ionique 

métallique, voir Liaison 

métallique 

pi, 211, 294f 

polaire, 199, 251 

représentation, 216-218 

sigma, 211, 294f 

simple, 195 

hybridation, 207-209 

théories, 182, 183 

triple, 193, 195 

hybridation, 213-214 

Liaison chimique, 56-60, 154, 

et liaison hydrogéne, 259 

formation, 183-184 

orbitale hybride, 209 

par recouvrement d’orbitales, 

203-218 

rupture, 195-196 

substances non volatiles, 289 

Liaison covalente, 58, 59, 
183-184f 

de coordinence, 236 

directionnelle, 203 

énergie de liaison, 193-197 

et électronégativité, 200r 

et modéle quantique, 203-218 

formule structurale, 64 

longueur, 59f, 193, 
197-198, 234 

modeéle de Lewis, 185, 

192-203 

modeéle/réalité, 202-203 

moment dipolaire, 201 

partage des électrons, 

192-193 

polaire, 199 

polarité, 198-201 

solide atomique covalent, 293 

Liaison ionique, 58, 62, 183-184f 

et transfert d’électrons, 

187-188 

modeéle de Lewis, 185, 187 

modeéle/réalité, 191 

moment dipolaire, 201 

non directionnelle, 203 

solide ionique, 292 

Liaison métallique, 58-60, 

183-184f, 289 

modéle de la mer d’électrons, 

186-187 

non directionnelle, 203 

solide atomique 

métallique, 293 

Liquide, 6, 7, 283-290, 
voir aussi Eau 

capillarité, 285 

changement d'état, 286, 297 

compressibilité, 274 

congélation, 298 

diagramme de phases, 301 

ébullition, 297 

forces intermoléculaires, 

272-275 

forme, 274¢ et f 

fusion, 297 

masse volumique, 18, 274¢ 

miscibilité, 258 

non volatil, 287 

propriétés, 2741, 284 

tension superficielle, 283-284 

vaporisation, 286-288 

viscosité, 284-285 

volatil, 287 

volume, 274t 

Lithium, 49, 52, 53, 122, 146, 
150-151, 186 

rayon atomique, 155-156 

Litre, 171, 30 

Livre, 17¢ 

Loi(s) 

d’Avogadro, 338-340 

de Boyle-Mariotte, 333-335 

de Charles, 336-338, 340 

de composition constante, 90 

de Coulomb, 150-152, 

155, 169, 183, 186, 
189-190, 254 

de Gay-Lussac, 341 

de la conservation de 

la masse, 4, 89 

de la périodicité, 50f, 121 

des gaz parfaits, 278, 281, 
340-342 

des proportions, 90 

du mouvement (Newton), 

102, 114-115 

déterministes, 115 

scientifique, 4 

simple des gaz, 332, 340 

Lonpbon, Fritz W., 255 

Longueur 

de liaison, 59f, 193, 

197-198, 234 

donde, voir Longueur d’onde 

et volume, 17f 

mesure, 13 

Longueur d’onde, 94, 95f, 98 

de De Broglie, 110-112 

de la lumiére, 107 

spectre de couleurs, 95 

spectre électromagnétique, 

1O00f 

Lubrifiant, 294 

Lumiére, 91, voir aussi 

Rayonnement 

blanche, 95f, 102 

diffraction, 96, 109 

dualité onde-particule, 

93, 100 

effet photoélectrique, 96, 

97-100 

fréquence, 95, 97, 100 

intensité, 94, 98-100 

interférence, 96, 108 

longueur d’onde, 107 

nature, 93 

corpusculaire, 

96-100, 102 

ondulatoire, 94-96 

paquet, 98 

spectre d’émission, 102 

modeéle de Bohr, 104 

visible, 95, 100, 101-102 

Macromolécule, 182 

Magnésium, 52, 60f, 67 

énergie d’ionisation, 167-168 

température de fusion, 187 

Malléabilité, 59 

Manganeése, 67, 186 

Marbre, 62 

MarloTtTeE, Edmée, 333 

Mars, 314 

Mars Climate Orbiter 

(sonde), 13p 

Mars Science Laboratory 

(MSL), 314-315 

Masse 

atomique, voir Masse 

atomique 

conversion 

en masses, 357-358 

en moles, 363 

en grammes, 325 

et nombre 

d’atomes, 318 

de molécules, 322 

et quantité de substance 

en moles, 317 

formulaire, 320-321 

mesure, 13, 14 

molaire, voir Masse molaire 

moléculaire, 321, voir aussi 

Masse formulaire 

propriété extensive, 18 

symbole, 18 

volumique, voir Masse 
volumique 

Masse atomique, 44, 47, 54-56, 

315-320 

calcul, 54 

moyenne, 54 

utilité, 54 

Masse molaire, 317 

de la formule empirique, 329 

d'un composé, 321 

utilisée pour compter 

les molécules 

en les pesant, 321 

Masse volumique, 10 

calcul, 18 

facteur de conversion, 30 

mesure, 17, 18-19 

propriété intensive, 18 

Matiére 

changement d’états, 10-12, 
274-275, 296-301 

diagramme de phases, 
301-304 

classification, 6, 8 

composition, 8, 314 

définition, 6 

états, 5, 272-274 

gazeuse, voir Gaz 

liquide, voir Liquide 

plasma, 6, 7-8 

plastique, voir Plastique 

point critique, 299-301 

propriétés, 10 

solide, voir Solide 

théorie atomiste, 88 

Mécanique quantique, 14, 108, 
115, 139, 147 

Médicament, 182, 227, 377 

Mélange, 8, voir aussi Substance 

catégories, 9 

et composé, 57 

hétérogéne, 9 

homogéne, 9 

MELVILL, Thomas, 93 

MENDELEIEV, Dimitri, 49-50, 

121p, 138, 147, 152 

Ménisque, 21, 285f, 299 

Mercure, 187, 46, 71t, 102, 285f, 

DENS 3No 12 

millimetre, 333 

point de fusion, 293 

Mer d’électrons, 184, 186-187, 

293 

Mesure 

chiffres, 20 

significatifs, 21-24 

erreur 

aléatoire, 25 

systématique, 25 

estimation, 21f 

exactitude, 25 

fiabilité, 19-26 

nombre 

de chiffres, 20-21 

exact, 22 

précision, 25 

zéro, 21-22 

Métal, 51f, 138, voir aussi 

Liaison 

alcalin, voir Métal alcalin 

alcalino-terreux, voir Métal 

alcalino-terreux 

alliage, 66-67 

électronégativité, 171, 183 

charge invariable d’un com- 

posé a l'autre, 69r 

conducteur, 186 

de transition, voir Métal 
de transition 

ductilité, 186 

formation de cations, 53 

de charges différentes, 
Tit 

liaisons, 58-60 



malléabilité, 186 

nomenclature des 

composés, 68 

oxydation, 186 

propriétés, 50, 59, 174, 186 

rayon atomique, 154 

structure cristalline, 293 

variations, 174f-175f 

Métal alcalin, 52, 53, 140, 

186-187 

électron de valence, 152-153 

énergie 

de premiere 

ionisation, 162f 

de réseau, 189 

rayon atomique, 154-155f 

Métal alcalino-terreux, 52, 53, 

140, 187 

électrons de valence, 152-153 

stabilité, 167 

Métal de transition, 51, 68f 

configuration électronique, 
146 

état d’oxydation, 148¢ 

Métalloide, S1f 

propriétés, 51 

Météorologie, 276 

Méthane, 206, 352, 386 

combustion, 362 

formule moléculaire, 65-66 

gaz a effet de serre, 350 

géométrie, 240 

Meéthanol, 250 

réaction chimique, 367-368 

Méthode scientifique, 5f 

Metre, 13, i7t, 94 

cube, 17, 30 

par seconde, 17 

symbole, 18 

MEYER, Julius L., 121 

Micrométre, 16, 94 

Micro-ondes, 100f, 102 

Microscopie a effet tunnel, 42/43 

MILLIKAN, Robert, 44 

Millilitre, 17¢ 

Millimetre, 16 

cube, 17 

de mercure, 333 

Minerai, 62 

Minimisation de l’énergie poten- 

tielle (principe), 139-142 

Miscibilité (liquide), 258 

Modéle 

atomique classique, 88-93 

boules et batonnets, 65 

cinétique des gaz, 276-279 

clé-serrure (récepteur 
de gott), 227 

de Bohr, 104 

de la «boule de billard», 90 

de la mécanique quantique 
(pouvoir de prédic- 

tion), 147 

de la mer d’électrons, 184 

et liaison métallique, 
186-187 

de Lewis, voir Modéle 

de Lewis 

de Lewis-Pauling, 227-238, 

voir aussi Structure 

de Lewis-Pauling 

du « pain aux raisins», 91 

moléculaire, 65-67 

compact, 65 

quantique, 108f 

et liaison covalente, 

203-218 

Modéle de Lewis, 182-183, 185, 

187, 227, voir aussi 

Structure de Lewis 

et composé ionique, 188 

et liaison covalente, 192-203 

et théorie de la liaison 

de valence, 211 

liaison double, 211 

limites, 198 

Mole, 13t 

conversion 

des masses en moles, 363 

en moles, 357 

dans une cuillére a 

soupe, 316p 

définition, 315 

pour les composés, 320-323 

quantité de substance, 
315-316 

valeur, 316 

Molécule, 2, 60-61, 225, voir 

aussi Force, Solide 

moléculaire 

changement, 2, 10 

composition atomique, 314 

conversion 

des masses en masses, 

357-358 

des moles en moles, 357 

dans la matiére, 6-7 

dans les mélanges, 9 

diatomique, 61 

polarité, 251 

dipolaire, voir Molécule 

dipolaire 

forces intermoléculaires, 

225, 254 

forme de base, 239-242 

géométrie, 238-251 

mouvement, 14 

nombre et masse (conver- 

sion), 322 

polaire, voir Molécule 

polaire 

polarité, 251-254 

polyatomique, 61 

enthalpie de liaison, 194 

polarité, 251 

propriétés, 66 

structure squelettique, 
229-230 

Molécule polaire 

interactions, 251-254f, 

voir aussi Force 

point d’ébullition, 258 

point de fusion, 258 

Moment dipolaire, 201, 227, 258 

et point d’ébullition, 259f 

et polarité, 251-252 

et pourcentage de caractére 

ionique, 201 

formation («se polariser »), 
256 

Monisme, 89 

Monoxyde 

d’azote, 235 

de carbone, voir Monoxyde 
de carbone 

de diazote, 75 

Monoxyde de carbone, 2, 90 

liaison a ’hémoglobine, 2-3f 

mesure, 19-20 

toxicité, 2 

MosELEY, Henry, 121 

Mouvement moléculaire 

(mesure), 14 

N-alcane (point d’ébullition), 

256-257f 

Nanométre, 16, 94 

Nanotechnologie, 43 

Neige, 298 

Néon, 47-48, 52, 53, 102 

rayon liant, 154 

Néopentane, 256 

Neutralisation (réaction), 376-379 

Neutron, 44, 93, voir 

aussi Isotope 

masse, 44 

nombre, 47-48 

propriétés, 44 

NEWTON, Isaac, 96, 102, 114-115 

N-heptane (viscosité), 284¢ 

N-hexane (viscosité), 2841 

Nickel, 293f 

Nitrate, 72t 

d’ammonium, 72 

de plomb, 373 

Nitrite, 72t 

de sodium, 62, 72 

Niveau 

d’énergie (atome), 121-124 

principal d’énergie, 121 

N-nonane (viscosité), 284t 

N-octane (viscosité), 284r 

Nom 

commun, 68 

systématique, 68 

Nombre 

d’atomes, voir Atome 

d’Avogadro, 315 

de masse, 47 

d’oxydation, 382 

exact, 22 

Nombre quantique, 126-130 

azimutal, 126 

de moment angulaire, 

O27 

de spin, 126, 128 

magnétique, 126, 127-128 

principal, 126, 127 

Nomenclature 

définition, 67 

des acides, 76-78 

des composés 

ioniques, 67-74 

moléculaires, 74-78 

des hydracides, 77 

des oxacides, 77-78 

Non-métal, 51f, voir aussi Acide 

électronégativité, 171, 183 

états d’oxydation, 383 

formation d’un anion, 53 

liaisons, 58-60 

INDEX 

nomenclature, 7Ot 

propriétés, 50, 174 

rayon atomique, 154 

Non volatil, 287 

Notation 

de Lewis, 182 

K (couche d’énergie), 121 

scientifique, 16 

sp (hybridation), 209 

sp° (hybridation), 207 

Noyau de l’atome, 45, 92 

rayon atomique 

(variation), 155 

N-pentane, 256, 258, 299 

viscosité, 284¢ 

Nuage électronique (et force 

de dispersion), 256 

Numéro atomique, 45, 50f 

et énergie 

d’affinité électronique, 

169f 
d ionisation, 162f 

et rayon atomique, 154-155f 

Nutriment (transport), 295 

NyHOLM, Ronald, 238 

Objet macroscopique 
(trajectoire), 116f 

Observation, 4-5, 50 

Octane, 356-357 

Octet, 185, 187-188, 214 

étendu, 230, 233-234 

structure de Lewis- 

Pauling, 234 

incomplet, 235-236 

partage des électrons, 

192-193 

structure de Lewis-Pauling, 

2300233) 

Odeur, 10 

Odorat, 227 

Once, 17t 

Onde, 93 

amplitude, 94, 95f 

de De Broglie, 111f 

diffraction, 109f 

électromagnétique, 94 

énergie, 94 

en phase, 108-109 

fréquence, 95 

hors phase, 109 

interférence, 108-110 

longueur, 94, 95f, 98 

nature de la lumiére, 94-96 

radio, 100f, 102 

stationnaire, 110 

Or, 18 

pur, 18 

solide atomique métallique, 
291f, 293 

Orbitale, 117-121 

atomique, voir Orbitale 
atomique 

couche électronique, 121 

du tableau périodique, 

141-142 

énergie d’interaction, 20 

hybride, voir Orbitale hybride 

nombre quantique, 126-130 
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place des électrons, 139 

remplissage d’orbitales 

dégénérées, 144-145 

theorie de la liaison de 

valence, 203-218 

Orbitale atomique, 117-121, 203 

d, 119-120, 233 

f, 120-121 

Ps 

hybridation, 206-207 

representation, 117 

s (niveau d’énergie le plus 

faible), LI7F-1L19F 

Orbitale hybride, 203, 206, 

voir aussi Hybridation 

dégénérée, 207 

liaison chimique, 209 

Orbite de Bohr, 104-108 

Oxacide, 76 

nomenclature, 77-78 

Oxalate, 72 

Oxyanion, 72-73, 77 

Oxydation, 226 

définition, 382, 385 

états, 382-383 

métal de transition, 148¢ 

Oxyde 

de calcium, 69 

de cuivre, 71 

de fer, 10 

de sodium, 360, 381 

masse formulaire, 321 

Oxydoréduction (réaction), 

381-386 

avec transfert partiel 

d@électrons, 382f 

sans oxygene, 382f 

Oxygéne, 2-3, 8-9, 12, 45, 50, 53, 
65, 70t, 90, 167, 190, 381 

combinaison, 57, 59f 

combustion (réaction), 352 

composé, 74 

énergie d’ionisation, 165 

liaison covalente, 192, 

203, 294 

pont hydrogéne, 258 

propriétés, 57 

structure de Lewis- 

Pauling, 229 

Ozone, 323 

Paquet de lumiére, voir Lumiére 

Particule 

alpha, 91-92 

béta, 91 

comportement, 93 

et lumiére, 98 

magnétique, 253 

subatomique, 44-45, voir 
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changement d’état, 274 

critique, 299 
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d’état), 274, 299 

Régle(s) 

de Hund, 139, 142-145, 208 

de l’octet, 185, 187, voir 

aussi Octet 

modéle de Lewis- 

Pauling, 233 

de solubilité, 372 

Rein, 276 

Relation de De Broglie, 112, 114 

Rendement 

réel, 361 
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métallique, 154, 291f, 293 

Solubilité (régles), 372 
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de résonance, 236-238 

écriture, 237 

Structure de Lewis-Pauling, 

227-238 

charge formelle, 228, 233 

composé moléculaire, 

229-233 

écriture, 230, 234 
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groupe d’éléments, 51, 52f 

simple, 50f 

Téléviseur a écran plasma, 8 
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Thermométre 4 mercure, 285 
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élevée 4 une puissance, 29-31 

systéme anglo-saxon, 13 
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et nombre d’atomes, 319 

et pression (gaz), 333f 

et quantité (moles), 338 

et température (gaz), 336f 

ionique, 159 

mesure, 17 
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absolu, 14-15f; 336 

Zinc, 67, 146, 186, 293f 





FACTEURS DE CONVERSION ET RELATIONS 

Longueur Température Energie (dérivées) Pression (dérivées) 

Unité S]: métre (m) Unité SI: kelvin (K) Unité SI: joule (J) ine Unité Si: pascal (Pa) 

1m = 1,0936 vg 0K = — 273,15 °C 1d) = Wkgeme/s 1Pa=1N/m ; 

1 cm = 0,393 70 po = — 459,67 °F = 0,239 01 cal = 1 kg/(m-s*) 

1 po = 2,54 cm (exact) fea t+ 273,15 1 atm = 101,325 ie 

1 km = 0,621 37 mi (te — 32°F) = 760 mm Hg 
1 mi = 5280 pi t, = —_—__ = 14,70 Ib/po 

= 1,6093 km pee | bar = 10° Pa 
1A =107%m 1mm Hg = 1 torr 

Volume (dérivées) Masse Relations géométriques 

Unité SI: métre cube (m°) Unité SI: kilogramme (kg) qr = 3,141 59... 

L105 mn 1kg = 2,204 6 Ib Circonférence d'un cercle = 2zr 
= dime 1 lb = 453,59 g Aire d'un cercle = 7° 
= 10° cm? = 16 0z Aire d'une sphére = 47° 
= 1,056 7 pt 1 u = 1,660 53873 X 10-*’ kg : ae 4 

1 gal =4pt A tonne = 200016 Volume d’une sphére = ae 

et ee ey: = Os Volume d’un cylindre = ah 
tem? =1 me 1 tonne métrique = 1000 kg 
1 po? = 16,39 cm? = 2204,6 |b 

1 pinte américaine liquide 

= 32 oz liquides 

Constantes de base 

Unité de masse atomique lu = 1,660 538 73 x 10-2” kg 

1g = 6,022 141 99 x 10% u 

Constante d’'Avogadro Ny = 6,022 1421 x 1073/mol 

Rayon de Bohr a = 291772 1x 10 mi 

Constante de Boltzmann k = 1,380 650 52 x 10°73 J/K 

Charge de |’électron e = 1,602 176.53 « 10° 8C 

Constante de Faraday F = 9,648 533 83 x 10° C/mol 

Constante des gaz R = 0,082 058 21 (L-atm/mol-K) 

= 8,314 472 15 (L-kPa/mol-K) 
= 8,314 472 15 J/mol-K 

Masse d’un électron Me = 5,485 79909 x 10-4 u 

= 9,109 382 62 x 10°-*" kg 

Masse d‘un neutron Mp, = 1,008 664 92 u 

= 1,674 927 28 x 10-2” kg 

Masse d'un proton Mp = 1,007 276 47 u 

= 1,672 62171 x 10-2” kg 

Constante de Planck h = 6,626 069 31 x 10° *4 J-s 

Vitesse de la lumiére dans le vide Cc = 2,997 92458 x 108 m/s (exact) 

Préfixes des unités Sl 

a f p n WL m c d k M G i P E 

atto femto pico nano = micro milli centi  déci kilo méga —giga téra péta exa 

105 105!" 104" 10 fee CO 102 (Ge! 10° 10° 10° 10"? 10° 10'8 



EQUATIONS CLES 

Masse volumique (1.5) 
m 

(Oy 

V 

Masse atomique (2.4) 

masse atomique = > (fraction de Pisotope n) 

‘ x (masse de l’isotope n) 

Fréquence et longueur d’onde (3.2) 

c= dv 

Energie d’un photon (3.2) 
he 

INE = = |py 
rv 

Energie des niveaux de Il’atome d’hydrogeéne (3.2) 

fa 18 x 10 7° (=) @ = th, 2s Sy aed) 
nN 

Variations d’énergie entre les niveaux 

de l’atome d’hydrogéne (3.2) 

> AFo=—e218 610" (= -) (Wi =o1,2353) 
ny n 

Equation de De Broglie (3.3) 
h 

mv 

Principe d’incertitude de Heisenberg (3.3) 

h 
AxmAy = — 

4a 

Charge nucléaire effective (4.3) 

Lee oo 

Loi de Coulomb (4.3) 

ia 1 “@ 

4 TE ip 

Enthalpie d’une réaction (5.6) 

AHp, = (AH des liaisons rompues) 

+ X(AH des liaisons formées) 

Moment dipolaire (5.6) 

w= ar 

Pression (7.3) 

F 

A 

Loi des gaz parfaits (7.3, 8.6) 

PV = nkRT 

Equation de van der Waals (7.3) 

n 2 

Por a( 2) 
V 

Pourcentage de rendement (9.4) 

[V — nb| = nRT 

rendement réel 
% de rendement = x 100% 

rendement théorique 



UN OUVRAGE AXE SUR LA COMPREHENSION 
ET LE SUCCES DES ETUDIANTS 

Dans ce manuel, la chimie est expliquée de 

maniére a faire ressortir sa pertinence pour les 

étudiants, particuliérement dans les domaines 

des sciences physiques et biologiques et des 

technologies. Chaque chapitre débute par une 

introduction qui montre comment la chimie 

touche concrétement tout le monde, a tout 

moment. 

Son approche pédagogique cohérente et systématique vise a améliorer la capacité de 

l’étudiant a résoudre des problémes. Elle facilite la maitrise des concepts grace a des 

exemples détaillés structurés en étapes claires («trier», «établir une strategie», 

«résoudre» et « vérifier ») et présentés sur deux ou trois colonnes. 

Une imagerie avant-gardiste illustre clairement les notions et facilite la compréhension 

de la chimie. Chaque fois que c’est utile, les figures se déclinent en trois parties: 

symbolique, macroscopique et moléculaire, ce qui permet a |’étudiant de voir les 

relations entre ce qu’il écrit sur le papier (symbolique), ce qu’il percoit autour de lui 

(macroscopique) et les atomes et molécules qui constituent notre monde (moléculaire). 

Des résumés, des réseaux de concepts et des tableaux syntheses stratégiquement 

placés dans le texte permettent la révision des points principaux de la matiére. 

De nombreux « liens conceptuels » sont aussi insérés dans les chapitres afin de susciter 

la réflexion de |’étudiant et de l’amener a résoudre des problémes sans faire de calculs. 

ll sera ainsi motivé a vouloir atteindre un pius haut degré de savoir. 
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