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Avant-propos
de la 3¢ édition

L’équipe de rédaction, enrichie par I’arrivée de nouveaux collaborateurs
qui ont déja participé au remaniement de la 6 édition du cours de
Chimie Physique de Paul Arnaud, a réécrit cette 3 édition des Exercices
Résolus pour mieux suivre le plan et la présentation du cours : les chapi-
tres consacrés a l’atomistique ont été revus en profondeur, trois chapitres
ont été transformés (« Structure des cristaux », « Caractérisation thermo-
dynamique des especes pures, des mélanges et des solutions » et «Réac-
tions électrochimiques et réactions d’oxydoréduction ») et un nouveau a
été ajouté (« Applications des principes de la thermodynamique aux
systemes biologiques »).

Nous avons continué a respecter le cheminement pédagogique de Paul
Arnaud qui n’hésitait pas a prendre des exemples treés simples faisant appel
au sens physique de ses lecteurs.

Nous restons disponibles pour celles et ceux qui souhaiteraient appro-
fondir l'un des points abordés dans cet ouvrage.

Francoise Rouquérol (francoise.rouquerol @univ-provence.fr)

Gilberte Chambaud (gilberte.chambaud @univ-mlv.fr)

Roland Lissillour (roland.lissillour@wanadoo.fr)

Abdou Boucekkine (abdou.boucekkine @univ-rennesl fr)
Renaud Bouchet (renaud.bouchet@univ-provence.fr)

Florence Boulc’h (florence.boulc'h@univ-provence.fr)
Virginie Hornebecq (virginie.hornebecq@univ-provence.fr)



Avant-propos
de la 1 édition

Certains des exercices ou problemes proposés dans ce livre proviennent,
plus ou moins directement, d’archives de sujets d’examen constituées au
fil des ans. Ces sujets avaient souvent été élaborés en commun, au sein
d’équipes enseignantes, et il ne m’est pas possible aujourd’hui de rendre a
chacun ce qui lui est peut-étre dil.

J’espére que les collégues qui se reconnaitraient dans tel ou tel
exercice voudront bien me pardonner cet emprunt, et je les remercie pour
un consentement que je me suis permis de supposer acquis.

Je mesure tout ce qu’un ouvrage comme celui-ci doit aux étudiants avec
lesquels il m’a été donné de travailler, en Cours, en Travaux Dirigés et en
Travaux Pratiques.

J’espere que I’expérience acquise aupres d’eux, m’aura permis
d’apporter a leurs camarades d’aujourd’hui et de demain un outil de
travail utile, répondant a leurs attentes.

Paul Arnaud
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Introduction

POURQUOI APPRENDRE A RESOUDRE DES PROBLEMES ?

Vous voulez vous entrainer a faire des exercices et résoudre des problemes en Chimie
physique ? C’est une louable intention, mais savez-vous vraiment pour quelle raison
vous étes prét(e) a consentir les efforts nécessaires ?

Une réponse assez probable serait « C’est pour réussir a I’examen que je prépare ».
Mais cette perspective utilitaire (bien 1égitime !) ne dispense pas de se demander préci-
sément pourquoi I’activité de résolution de probléme tient une place aussi importante
dans I’enseignement des sciences, et dans les examens ou concours. Pourquoi, en défi-
nitive, impose-t-on aussi fréquemment ce type d’épreuve aux candidats, alors qu’il en
existe bien d’autres.

Plusieurs raisons peuvent étre invoquées :

— On pourrait penser qu’il y correspond un intérét pratique, une utilité réelle : le cher-

cheur, I’ingénieur, le technicien ont effectivement a résoudre des probléemes, dont la
solution importe vraiment, et un savoir uniquement théorique et livresque ne répon-
drait pas aux exigences de leur pratique professionnelle.
Mais tous les étudiants auxquels cet apprentissage est imposé, par exemple dans les
premiers cycles scientifiques, ne deviendront pas des professionnels de la chimie.
D’autre part, les problemes qui peuvent leur étre posés ne sont pas de la méme nature
que ceux qui se posent dans la réalité. Ils sont nécessairement simplifiés ; leurs
énoncés sont rédigés de telle sorte que la résolution fasse appel uniquement a des
connaissances contenues dans Le Cours. Ils comportent généralement toutes les
informations nécessaires a la résolution, et seulement elles, a 1’exclusion de toute
information ou donnée parasite. IIs concernent souvent des situations assez artifi-
cielles, dans lesquelles des approximations ont été implicitement introduites, de
facon a constituer des cas d’application de procédures de résolution plus ou moins
standard. Ainsi I’apprenti résolveur est accoutumé a considérer que les problemes
soumis a sa sagacité ont toujours une solution, et une seule, ce qui est loin d’étre le
cas des problemes réels.
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Il ne s’agit donc pas d’acquérir un savoir-faire utilisable dans des situations réelles.

— On peut aussi considérer la pratique de la résolution de probléme comme un moyen
d’apprentissage de la discipline concernée (donc, pour nous, de la chimie).

Pour acquérir des connaissances solides, durables, et utilisables, il ne suffit pas
d’emmagasiner, méme avec beaucoup de soin, des savoirs dans sa mémoire, surtout
si on les a recus tout organisés, en provenance par exemple d’un cours ou d’un livre.
Il est indispensable de se les approprier, de les faire siens réellement, et pour cela de
les organiser et de les structurer selon ses propres modes de pensée, de les relier entre
eux et avec ce que 1’on sait déja.

Or I’activité de résolution de probleme, qui fait nécessairement interagir les connais-
sances, est précisément un moyen de favoriser puissamment ce processus d’assimila-
tion. Se battre avec un probleme est un excellent moyen d’approfondir la
compréhension d’un domaine, d’établir des relations entre les faits, les lois, les
concepts, de faire fonctionner d’autres capacités que la mémoire, et d’aboutir ainsi a
cette construction personnelle des connaissances. Imposer dans les examens une
épreuve de résolution de probleme peut donc étre considéré comme un moyen
d’inciter les apprenants a un travail intelligent et efficace.

— Enfin la valeur formatrice associée a la résolution de probleme dépasse en fait
I’intérét propre de la maticre étudiée. Il s’y attache une formation de 1’esprit, I’acqui-
sition de modes de pensée et d’un comportement devant une situation-probleme, qui
sont des capacités transférables dans de nombreux domaines. Savoir analyser des
données, raisonner de maniere logique et rigoureuse, reconnaitre 1’essentiel et
I’accessoire, élaborer et mettre en ceuvre une stratégie, évaluer un résultat, sont
autant de capacités utiles en des circonstances tres diverses, de la vie professionnelle
comme de la vie quotidienne.

Dans cette perspective, la chimie possede sans doute une vertu formatrice particu-
liere, par le fait qu’elle est a la fois une science exacte régie par des lois rigoureuses,
et une science expérimentale condamnée a des approximations, dans la mesure ou la
complexité du réel ne peut jamais totalement étre prise en compte.

COMMENT APPRENDRE A RESOUDRE DES PROBLEMES ?

A cette question il n’y a malheureusement pas de réponse simple et utilisable, car on
ne sait pas vraiment comment se produit le déclic qui donne la solution d’un probléme.
Souvent il est le fruit d’une intuition et il surgit parfois de maniere inopinée, alors qu’on
ne pense méme plus au probleme. Il n’y a aucune recette qui conduise a coup sir a la
solution, et il est donc difficile de prétendre enseigner véritablement la fagon de
résoudre les problemes.

Les choses se compliquent encore du fait que nous avons chacun notre forme
d’esprit, et nos préférences instinctives quant a la facon de réfléchir. Par exemple,
certains pratiquent spontanément plutot une démarche organisée et méthodique, alors
que d’autres sont plutdt portés a explorer diverses voies, dans plusieurs directions, sans
véritable plan établi.
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Bien aborder un probléme Xl

BIEN ABORDER UN PROBLEME

Le terme « probleme » désigne ici toute question dont la réponse ne peut étre trouvée
que par un raisonnement et éventuellement des calculs, posée a propos d’une situation
(une expérience, une observation, un événement...). Cette réponse peut étre de nature
quantitative (une valeur numérique, par exemple celle d’une concentration, d’une pres-
sion, d’une quantité de chaleur...) ou qualitative (par exemple la stabilité ou I’instabi-
lité d’un systéme dans des conditions données, le sens de son évolution prévisible...).

Il n’existe pas de méthode générale, infaillible, pour résoudre les problemes. La
bonne méthode, dans chaque cas, dépend tout autant de la nature du probleme que de la
forme de raisonnement préférée par le résolveur. Mais, a défaut de regles précises, il est
cependant possible de formuler des recommandations, valables pour tous, quant a ce
qu’il faut faire ou ne pas faire pour parvenir a la solution. Nous énoncerons en six
points I’ensemble de ces recommandations.

E LECTURE DE L'ENONCE

Lisez I’énoncé du probléme lentement, attentivement, entierement. Ayez le souci de
bien repérer toutes les informations ou données, qualitatives ou quantitatives, qu’il
contient : description physique de la situation, grandeurs dont la valeur est donnée
(mais sans vous attacher, a ce stade, aux valeurs numériques), conditions particu-
lieres... Soyez attentif(ve) aux informations qui peuvent étre cachées derriere certains
termes (exemples : un mélange équimoléculaire, une transformation adiabatique, une
solution normale, un état de référence.

Assurez-vous que vous connaissez avec précision le sens de tous les mots utilisés, et
que vous les avez tous parfaitement compris. Sinon, cherchez avant toute chose les
explications nécessaires, dans votre cours, un livre ou un dictionnaire, en questionnant
quelqu’un. Bien entendu, si vous &tes en situation d’examen, vous ne pourrez compter
que sur votre mémoire, et c’est en vous placant d’avance par la pensée dans cette situa-
tion que vous devez apprendre votre cours.

Assurez-vous aussi qu’il n’y a aucun doute pour vous sur la nature exacte de la (ou
des) question(s) posée(s).

Passez tout le temps nécessaire a cette prise de connaissance précise et approfondie
de I’énoncé ; souvent des erreurs sont commises a cause d’une mauvaise lecture, trop
rapide, inattentive.

H REPRESENTATION MENTALE DU PROBLEME

Il ne faut pas que le probléme reste pour vous des mots sur du papier. Efforcez-vous
de vous représenter par la pensée, de voir dans votre téte, le plus concrétement possible
mais sans détails superflus, la situation, le phénomene, 1’expérience servant de support
au probleme. Faites comme si vous y étiez, comme si c¢’était vous qui faisiez I’expé-
rience ou viviez la situation : situation initiale, transformations ou interventions ulté-
rieures, situation finale...
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Si le cas s’y préte, traduisez ce que vous imaginez par un petit dessin, un croquis, une
figure. Faites-le surtout si ’énoncé n’en comporte pas. Méme maladroitement ou
approximativement, donnez ainsi un support a votre représentation du probléme. Vous
vous apercevrez peut-étre alors que jusque-la vous n’aviez pas vraiment bien vu de quoi
il s’agissait, ou qu’un détail important vous avait échappé.

Eventuellement, reformulez le probléme, en le simplifiant, avec vos propres mots.

H SCHEMATISATION DU PROBLEME

Examinez de facon critique et raisonnée 1’ensemble des données et des informations,
explicites ou implicites, contenues dans I’énoncé. Repérez celles qui ont réellement de
I’importance et celles qui ne sont a prendre en compte que secondairement, ou méme 2
négliger parce qu’elles ne déterminent pas la situation, ni la solution du probléme. Iden-
tifiez les variables indépendantes et les variables dépendantes, leurs variations et leurs
conséquences, et les contraintes. Reliez les causes a leurs effets.

Cette phase de réflexion doit aboutir a organiser les données et les informations, en
reconnaissant le réle de chacune, et a leur donner du sens (une signification). Clarifiez
et résumez le probleme dans un schéma, ou un graphe, plus abstrait et réduit a I’essen-
tiel que le dessin précédent.

Mais a ce stade, évitez de penser déja a des formules, et gardez-vous de chercher
immédiatement & combiner des formules, ou a faire des calculs en titonnant, pour voir
si par hasard ¢a ne marcherait pas... Il est important d’achever d’abord une approche
qualitative complete du probleme, pour le clarifier et se I’approprier. En général, les
données numériques ne sont pas un bon point de départ.

B ANALYSE THEORIQUE DU PROBLEME

Le moment est venu de situer le probleme dans son contexte théorique :

— Quelles sont les connaissances, notions, lois ou relations mathématiques (traduites
par des formules) qui sont a priori impliquées dans sa résolution ?

— Certaines des relations susceptibles d’étre utilisées n’ont-elles pas des conditions ou
des limites de validité (par exemple, la relation pV = Constante suppose que la
température ne varie pas).

— Les données nécessaires mais manquantes doivent-elles étre recherchées dans des
tables (notamment celles qui se trouvent en annexes), ou obtenues par le raisonne-
ment et éventuellement un calcul ? Pour pouvoir les calculer, quelles sont les autres
quantités qui doivent étre connues ?

— Des approximations, ou des hypotheses simplificatrices, peuvent-elles étre faites ?
Certaines sont-elles obligatoires ?

Attribuez un symbole et une unité appartenant a un systeéme cohérent (méme si
I’énoncé en utilise une autre) aux grandeurs qui n’en ont pas encore.
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Elaboration d’une stratégie X

Si vous n’avez pas le sentiment d’étre parfaitement au clair a propos de tous les
points théoriques soulevés par le probleme, faites impérativement, avant de continuer,
les révisions nécessaires. Essayez d’autre part de vous souvenir des erreurs que vous
avez pu commettre auparavant dans des problemes analogues, ou a propos des mémes
points théoriques.

H ELABORATION D'UNE STRATEGIE

Examinez si le probleéme ne pourrait pas se décomposer en deux ou plusieurs sous
problémes plus simples. La résolution de chacun constituerait alors une étape de la
résolution compléte (une comparaison : pour faire un puzzle, au lieu de considérer la
totalité des pieces, on peut grouper celles qui paraissent appartenir a une méme région
de I’'image, et réaliser d’abord des 1lots qui seront ultérieurement reliés pour constituer
I’image complete).

L’intérét de scinder le probleme est de réduire le nombre d’informations a prendre en
compte simultanément. Un sous-probléme typique peut étre le calcul d’une donnée
intermédiaire, ne faisant intervenir qu’une partie des informations dont on dispose.
Ainsi, peut-on parvenir a réduire pas a pas la distance restant a parcourir pour parvenir
a la solution..

Enfin, concentrez-vous, réfléchissez... A ce stade, il n’y plus véritablement de
conseils a donner, si ce n’est de conserver le plus longtemps possible la forme littérale,
et de n’introduire les valeurs numériques qu’a la fin, et aussi n’utiliser qu’avec
prudence le souvenir qu’on croit avoir d’un probleme analogue.

@ EVALUATION DE LA SOLUTION

Parvenu(e) a une solution, soumettez-la a une évaluation critique.

— Si c’est une valeur numérique, son ordre de grandeur est-il raisonnable et
vraisemblable ? Est-elle exprimée avec un nombre correct de chiffres significatifs
(voir Annexe A). Il est parfois possible de faire une vérification (par exemple,
s’assurer que la somme des pressions partielles calculées pour un mélange de gaz est
bien égale a la pression totale). Dans ce genre de contrdles, n’attendez cependant pas
une exactitude supérieure a celle que permettent les approximations ou les simplifi-
cations admises en amont.

— La réponse varierait-elle dans le sens normalement attendu si ’on faisait varier les
parametres dont elle dépend ? L’extrapolation a un cas-limite (par exemple, une dilu-
tion infinie) ne conduirait-elle pas a un résultat absurde ?

Cette méthode peut vous paraitre bien lourde, et inutilement compliquée. Mais vous
auriez tort de ne pas essayer de 1’appliquer. De plus, tous les probléemes ne justifient pas
sa mise en ceuvre stricte et complete.

L’essentiel est de savoir ol I’on va, et d’avoir un plan. Ne faites pas un calcul sans
savoir pourquoi, sans qu’il ait sa place dans ce plan, et gardez toujours une vue
d’ensemble du probleme. Vous étes un peu dans la situation d’un peintre qui veut



XIv Introduction

réaliser un tableau : il ne commence pas par peindre de fagon définitive et achevée un
coin de sa toile, sans avoir une idée d’ensemble de son sujet ; il fait d’abord une
esquisse, dans laquelle tous les éléments du futur tableau sont présents et organisés les
uns par rapport aux autres, et ensuite seulement il commence a peindre.

CONSEILS POUR BIEN UTILISER CE LIVRE

Trois types de questions

Pour étre en mesure de résoudre un probleme, il est évidemment nécessaire de
connaitre déja le domaine dans lequel il se situe et, pour éviter de perdre son temps et sa
peine sur un probléme dont on ne possede pas les clés, il n’est pas inutile de s’assurer
auparavant que ce préalable est satisfait.

C’est pourquoi vous trouverez dans ce livre trois types de questions :
* Vérification de la possession des savoirs de base

Les connaissances supposées acquises sont récapitulées au début de chaque chapitre,
et les questions de ce type ont pour objet de vous permettre de vérifier si vous les
possédez effectivement. A ce niveau, c’est essentiellement votre mémoire qui est solli-
citée. Vous devez pouvoir retrouver en vous et restituer ce que vous avez appris.

Toutes les lacunes que vous pourriez éventuellement constater a ce stade doivent
impérativement étre comblées avant de continuer. Si les réponses fournies n’y suffisent
pas, reportez-vous a un cours, a un livre ou a toute autre source d’information. Ne
laissez passer aucune insuffisance.

** Applications simples

Ces questions, que I’on pourrait appeler selon I’habitude des Exercices, supposent de
votre part, outre la connaissance du sujet, la capacité d’utiliser correctement, dans un
cas particulier, une propriété, une regle, une loi, une formule, un modele général.

*** Résolution des problémes

Ces problemes portent sur des situations plus complexes, peuvent faire appel a
plusieurs lois ou principes, et nécessitent plusieurs étapes de raisonnement. Ils requie-
rent des capacités d’analyse, de jugement, de logique, mais aussi d’intuition, voire
d’imagination.

Vous devez savoir, et vous souvenir, que ces problemes pourront :

— avoir une ou plusieurs réponses, ou (rarement) n’en avoir aucune ;

— ne pas comporter dans leur énoncé toutes les données ou informations nécessaires ;
certaines devront étre recherchées ailleurs (en particulier dans les Annexes), si vous
estimez en avoir besoin. Dans certains cas, il vous appartiendra de donner vous
méme une valeur vraisemblable a certaines grandeurs ;

— comporter dans leur énoncé des informations redondantes (faisant double emploi
entre elles), ou méme inutiles (informations parasites).
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Conseils pour bien utiliser ce livre XV

Travailler efficacement

Pour apprendre, il ne suffit pas de regarder faire, il faut faire soi-méme. Pour cette
raison vous ne trouverez pas la solution des problemes sous la forme du classique
corrigé-type, entierement pré-fabriqué, a la fois démobilisant et frustrant dans la mesure
ou il ignore délibérément (il gomme) les difficultés qui peuvent &tre rencontrées.

Il est normal que vous deviez étre plus ou moins aidé(e), pour vous débloquer, ou
pour vous éviter de vous égarer trop longtemps, mais sans vous dispenser de faire
seul(e) le plus de chemin possible. C’est la raison pour laquelle les commentaires,
explications, éléments de solution, ne vous seront apportés que progressivement. Vous
commettrez des erreurs, mais il faut les commettre une fois pour ne plus les faire
ensuite.

Les réponses sont rédigées de maniere a vous permettre de les utiliser de plusieurs
facons.

Commencez par chercher seul(e) la solution. Si vous pensez 1’avoir trouvée
et étre parvenu(e) a une réponse, vous pouvez en vérifier I’exactitude en vous
reportant directement a celle qui est donnée, sans commentaires, a la fin de
la solution.

Si votre réponse est exacte, votre raisonnement 1’est probablement aussi.
Mais lisez tout de méme, flt-ce rapidement, I’ensemble de la solution
proposée. Peut-étre n’aviez-vous pas envisagé tous les aspects de la ques-
tion, ou avez-vous eu de la chance, a la faveur d’une intuition qui ne se
renouvellera pas nécessairement.

Si votre réponse est inexacte, ou si vous n’avez pas trouvé de réponse apres
un temps de réflexion convenable, ne vous découragez pas et, surtout, ne
donnez pas trop vite votre langue au chat.

Il est possible que la connaissance de la bonne réponse vous mette sur la
voie, et vous permette de trouver par vous-méme la fagcon d’y parvenir. Lisez
néanmoins ensuite 1’ensemble de la solution.

En résumé

* Jouez le jeu, impliquez-vous réellement et ne ménagez pas votre travail. Si vous cher-
chez des raccourcis, si vous trichez, c’est avec vous que vous tricherez. Vous
gagnerez peut-&tre du temps, mais vous serez perdant(e) sur le résultat final.

* Restez en permanence actif(ve), gardez I’initiative, soyez un acteur de votre forma-
tion, non un récepteur passif ou résigné.

* Ne vous lancez pas au hasard dans une voie, dans un calcul notamment, pour voir si
par hasard ¢a ne marcherait pas.

* Cherchez toujours a comprendre 1’origine de vos erreurs ; c’est a cette condition
qu’elles deviendront profitables.

sksksk



XVI Introduction

Jespere que tous ces bons conseils vous permettront de travailler de fagon fruc-
tueuse, et que vous sentirez augmenter votre propre confiance en votre capacité a
affronter avec succes ce type d’épreuve. Ce sentiment est aussi un facteur de réussite.

Bon courage, et bon travail !
Paul Arnaud

Il est possible de trouver les exercices portant sur un sujet déterminé en utilisant
I’index alphabétique qui se trouve a la fin du livre.

Vous trouverez dans les Annexes des données qui vous seront parfois nécessaires a la
résolution des problemes.
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Atome et élément

Structure de I'atome

Exercice 1.1

Quels sont les mots remplacés par les lettres (a), (b) ... (m) dans le texte
suivant ? (Ecrivez la liste compléte de vos réponses avant de prendre connais-
sance des réponses ci-dessous).

Le nombre de masse A estle nombrede ......... (a) c’est-a-dire la somme des
nombres de ......... (b) et de ......... (c). Le numéro atomique Z est le
nombre de ........ (d), égal au nombre d’......... (e) dans un atome, mais
différent de ce dernier dans un ...... ).

» N (égal a A — Z) est le nombre de........ (2).



N
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»Un......... (h) est défini par la valeur de A et de Z.
»Un......... (1) est défini par la valeur de Z.

» Deux ....... (j) sont deux ......... (k) qui ont méme valeur de Z, et appar-
tiennent donc au méme ...... (1), mais ont des valeurs différentes de N et de

Solution (a) : nucléons - (b) : protons - (¢) : neutrons - (d) : protons - (e) : électrons - (f) : ion
- (g) : neutrons - (h) : nucléide - (i) : élément - (j) : isotopes - (k) : nucléides - (1) élément - (m) : A.

Exercice 1.2

16 ) ‘¢ . . -

Le symbole O représente un nucléide bien déterminé. Les symboles
simplifiés 190 et ;O contiennent-ils les mémes informations ? Sinon, quelle
est I’information perdue dans chaque cas ?

B Que représentent les nombres 16 et 8 ?

Solution

Dans !0, le symbole O indique qu’il s’agit de I’élément oxygene et 16 précise qu’il s’agit de
son isotope de masse 16 (il en existe d’autres, par exemple 130). Le nucléide est parfaitement
identifié.

Dans 3O, I’information sur la nature de I’é]ément est redoublée, mais I’isotope dont il s’agit n’est
pas précisé ; le nucléide n’est pas identifié.

Exercice 1.3

Quel est le nombre de neutrons, de protons et d’électrons présents dans
chacun des atomes ou des ions suivants ?

55 40 9% 48 207, 2+ 80 — 1224, 3+ 31,3
osMngAr - oMo 5T “gPb 35BT 515b 1P

Solution

(n : neutron ; p : proton ; €l : électron)
Mn:30n,25p,25¢él-Ar:22n, 18 p,18él-Mo :54n,42 p,42¢él-Ti:26n,22 p,22 ¢l -
Pb2* :1251n,82p,80€1-Br :45n,35p,36él-Sb3* : 71 n,51 p, 48 é1-P3-: 16, 15 p, 18 él.
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Exercice 1.4

| Trouvez les données manquantes dans le tableau suivant.

Elément Symbole Protons Neutrons Electrons z A

Atomes

a) Sodium - - 12 - - -
b) - 40K _ _ _ _ _
¢) Silicium - - 14 - - 28
d) Rubidium - 37 - - - 85
e) Arsenic - - 42 33 - -
f) - - - - - 47 108
g)- - 53 74 - - -
h) - Au 79 - - - 197
i) - - - 138 - 88 -
lons

j) Cadmium - - 64 46 _ _
k) - - 26 - 23 - -
- Sez - - - 34 79
m) Chlore - - - 18 - 35

Solution Les données manquantes sont données dans 1’ordre ot elles se présentent sur chaque
ligne :

a)Na-11-11-11-23 h)Or-118-79-79

b) Potassium - 19 - 21 - 19- 19 - 40 i) Radium - Ra - 88 - 88 - 226
c)Si-14-14-14 j)Cd?t -48-48-112

d)Rb -48 -37-37 k) Fer - Fe3* - 30 - 26 - 56
e)As-33-33-75 1) Selenium - 34 - 45 - 36

f) Argent - Ag - 47 - 61 - 47 m)Cl--17- 18 - 17

g) lode - 1-53-53-127.

Exercice 1.5

Si I’on dit, a propos de I’ion Bi3*, qu’il posseéde 127 neutrons, 83 protons,
81 électrons et 210 nucléons, quelles sont les données certainement exactes,
éventuellement exactes et certainement fausses ?

W Qu’est-ce qui caractérise de facon absolue I’élément bismuth ? Quelle est la consé-
quence obligatoire du fait qu’il s’agisse d’un ion ? Qu’est-ce qui peut varier, au sein de
cet ion, sans que soit modifiée sa nature ?
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Solution

L’élément bismuth a pour numéro atomique 83, donc le nombre de protons est nécessairement
83 (sinon il s’agirait d’un autre élément). L’ion Bi** comporte trois électrons de moins que
I’atome neutre, de sorte que le nombre d’électrons indiqué est nécessairement faux (c’est 80 et
non 81). Le nombre de neutrons indiqué, ainsi que le nombre total de nucléons, peuvent étre
exacts, s’il s’agit d’un isotope du bismuth qui aurait pour nombre de masse 210 (127 + 83). En
effet, la masse atomique de I’élément naturel (209,0) est la moyenne pondérée de celles de tous
les isotopes du bismuth, parmi lesquels il peut en exister un de masse 210.

Masse atomique des éléments naturels

Exercice 1.6
L’élément naturel fer est constitué de quatre isotopes :
34Fe (6,04 %), A, = 53,953 STFe (2,11 %), A, = 56,960
Fe (91,57 %), A, = 55,948 38Fe, 0,28 %), A, = 57,959

Quelle masse atomique peut-on prévoir pour le fer naturel ?

Solution

11 s’agit simplement de calculer la moyenne pondérée des quatre masses atomiques :
A moy = 53,953 (6,04/100) + 55,948 (91,57/100) + 56,960 (2,11/100) +

57,959 (0,28/100) = 55,854

Cette valeur est conforme a la masse atomique expérimentale : 55,85 (c¢f. Annexe E).

Exercice 1.7

Le lithium naturel est un mélange des deux isotopes °Li et ’Li dont les masses
atomiques sont respectivement 6,017 et 7,018. Sa masse atomique est 6,943.
Quelle est sa composition isotopique (% de chaque isotope) ?

Solution Si x et y sont les pourcentages isotopiques de ©Li et de 7Li, tels que x +y = 1
(100 %) et 6,017 x + 7,018 y = 6,943 , on trouve: °Li: 7,4%; "Li: 92,6 %.

Exercice 1.8

Lindium (Z = 49) posséde cinq isotopes : 'Hln, 112In, 13]n, 14]n, et 115]n,
mais il est formé en presque totalité de deux de ces isotopes seulement et sa
masse atomique apparente est 114,82. L’un des deux isotopes étant 113In, quel
est I’autre ?

Il n’y a aucun calcul a faire : il s’agit d’'une simple question de « bon sens ». Il faut
que la masse atomique de [’autre isotope soit telle que la moyenne pondérée puisse
étre comprise entre 114 et 115.

Solution 1151n (largement majoritaire).
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Exercice 1.9 Composition isotopique

Le chlore naturel, de masse 35,5, est un mélange de deux isotopes 3>Cl et 37Cl.
a) Quelles en sont les proportions respectives ? Quelle est la masse molécu-
laire moyenne du dichlore Cl, ?

b) Mais, de méme qu’il n’existe pas d’atomes de masse 35,5 il n’existe pas de
non plus de molécules Cl, de masse 71. Le dichlore est un mélange de molé-
cules ayant les diverses compositions isotopiques possibles. Combien existe-
t-il de types différents de molécules Cl, ?

c) Il existe donc trois types de molécules Cl, sachant que les deux combinai-
sons CICI et CICI sont équivalentes (en notant Cl I’isotope 35 et Cl I’isotope
37). Quelles en sont les proportions relatives ?

d) Calculer la masse moléculaire du dichlore a partir de la moyenne pondérée
des masses moléculaires (respectivement 70, 72 et 74) des différents types de
molécules. Quelle remarque pouvez-vous faire ?

e) Mémes questions pour AlICl; que les précédentes (b, ¢ et d) pour Cl,, la
masse atomique de Al (Annexe E) étant égale a 27.

Solution a) 75 et 25 %. Masse moléculaire du dichlore, égale au double de la masse atomique
du chlore soit 71.
b) CICI (M = 70), CICl et CICI (M = 72), CIC1 (M = 74)
¢) Connaissant les différentes probabilités de trouver Cl (75 %) ou CI (25 %), les probabilités de
trouver simultanément les deux étant multiplicatives, on trouve :
(0,75)? = 0,562 soit 56,2 % pour CICI
(0,25)2 = 0,0625 soit 6,2 % pour CICI
(0,75 X 0,25) X 2 = 0,375 soit 37,5 % pour CICL
On peut vérifier que la somme des pourcentages est égale a 100 %.
d) 70 X 0,562 + 74 X 0,0625 + 72 X 0,375 = 71

Valeur que 1’on peut déterminer directement a partir de la masse atomique (35,5) du chlore
naturel ainsi que cela a été fait en réponse a la premiere question de 1’exercice.

e) Masse de AICl; : 3 X 35,5 + 27 = 133,5.

Il existe quatre types de molécules AICIj; :

— avec trois Cl1 (M = 132) en proportion (probabilité) de (0,75)% = 0,422 soit 42,2 %.
— avec deux Cl et un C1 (M = 134) (trois combinaisons équivalentes) en proportion de
3 X (0,75)2 X 0,25 = 0,422 soit 42,2 %.

—avec un Cl et deux C1 (M = 136) (trois combinaisons équivalentes) en proportion de
3 X 0,75 X (0,25)2 = 0,141 soit 14,1 %.

— avec trois C1 (M = 138) en proportion de (0,25)3 = 0,016 soit 1,6 %.

La somme des pourcentages est bien égale a 100 %.

On peut vérifier que la moyenne pondérée des masses moléculaires des quatre types de molé-
cules est égale a 133,5 en accord avec celle obtenue en faisant la simple somme des masses
atomiques des éléments naturels.
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Exercice 1.10 Masse des noyaux

La valeur expérimentale de la masse atomique du krypton 86 est 85,911.
Cette masse, exprimée en unité de masse atomique (u.m.a) donne la masse
d’un atome.

Sachant qu’une u.m.a (reliée a I'inverse de la constante d’Avogadro) vaut
1,660 10-27 kg, en déduire la masse d’un atome de Krypton 86 ?

Calculez la masse d’un atome de Krypton 86 en faisant la somme de celles de
ses constituants élémentaires, le neutron (1,647 10-27 kg), le proton (1,67724
10727 kg) et I’électron (9,110 103! kg). Que constatez-vous ?

Solution Masse expérimentale d’un atome: 85,911 X 1,660 1027 = 1,4261 10-2 kg.
L’atome de Krypton 86 comporte (tableau périodique) 36 électrons, 36 protons et 50 neutrons.
La somme des masses de ces particules est égale a 1,4397 1025 kg, valeur supérieure a celle
calculée pour I’atome ! Cette différence (proche de 1 %) ou « défaut de masse » s’explique par
la libération d’énergie lors de la formation du noyau a partir de ses constituants élémentaires
(voir chapitre suivant).
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Réactions nucléaires

Ce chapitre couvre I’essentiel de la matiere du chapitre 2 de la 6¢ édition du Cours de
Chimie Physique.
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Equations stoechiométriques

Exercice 2.1

Compléter les équations steechiométriques suivantes :

1 6
a) ;zFe +2m;n = 2(7)C0 + .

b) 50Ca +1d = ... +1p

c) ggNi + ... = ggCO + ip

d) 23§Cm + ;a = ... + (l)n

e) ?gP = ... + +(1)e

f) ZggU + (1) = lgéBa + . +2 (l)n
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h) 20Bi + ...... — 210Bj + p
i)%Fe + n = Co + ......
) PCo + ... = 56Mn + «

k) 214Pb = 214Bj + ......

L’équation steechiométrique d’une réaction nucléaire doit tenir compte a la fois de la masse et
des charges. Compte tenu de la convention d’écriture QX (X : symbole de I’élément, A : nombre
de masse, Z : numéro atomique), il convient donc d’assurer, entre les deux membres de 1’équa-
tion steechiométrique, I’égalité de la somme des termes A (conservation du nombre de nucléons)
et aussi I’égalité de la somme des termes Z (conservation de la charge €lectrique).

A représente le nombre de nucléons ; ¢’est donc un nombre positif. Il vaut zéro pour 1’électron et
le positron.

Z représente la charge électrique, exprimée en unité de charge élémentaire, du noyau ou de la
particule élémentaire considérée. Dans le cas d’un noyau, Z est égal au nombre de protons qu’il
contient. Pour une particule élémentaire Z peut étre positif, négatif ou nul.

Les particules susceptibles de participer aux réactions nucléaires, dans le premier ou le second
membre, sont les suivantes :

Particule Symboles usuels
Neutron (I)n ,oun

Proton :p ,ou p, ou }H
Deutéron (noyau de deutérium) Td ,oud, ou ?H
Particule o (noyau d’hélium) ;oc ,oua, ou 3He
Electron B ?e ,oue !, ouB-
Positron (électron positif) . ?e ,oue™,oupt

Dans les exemples proposés, le terme manquant est identifiable par les valeurs de A et de Z le
concernant, obtenues par différence algébrique entre la somme des valeurs indiquées dans le
premier membre, et celle des valeurs indiquées dans le second membre (compte tenu éventuelle-
ment des nombres stoechiométriques).

Lorsque ce terme manquant n’est pas une particule mais un noyau (un nucléide), la valeur de Z
permet de trouver la nature de 1’élément correspondant, et son symbole, dans le tableau de la
classification périodique, a la fin de ce livre.

Dans la représentation symbolique d’un nucléide, le symbole X et la valeur de Z
font double emploi [Ex. /.2]. On peut donc omettre d’indiquer Z, sans qu’une infor-
mation soit perdue. Par contre, la valeur de A est indispensable pour identifier le
nucléide (isotope) dont il s’ agit.

Solution a) : pour le nombre de masse A, la somme dans le premier membre est 58 + (2 X 1)
= 60 ; le terme a identifier a donc une masse nulle (60 — 60 = 0). Pour Z, la somme dans le
premier membre est 26 + (2 X 0) = 26 ; la particule a identifier doit donc porter une charge — 1
(26 — 27 = —1). Il s’agit d’un électron.

a)e -b)*Ca-c)n-d)2Cf-e)39Si-f)2Kr-g)p-h)d-i)e -j)n- k) e
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Réactions nucléaires

Exercice 2.2

Quel est le nucléide qui se forme dans les réactions suivantes ?
a) ‘Be(d,n) c) Cu(p,n) e) 21 Am(o,2n)
b) »*Mg(e,p) d) '“N(n,p) f) F(p,a)

Solution

a) 0B b)28Al1 ¢)%%Zn d)“C e) 2Bk f) 160

On représente souvent les réactions nucléaires de facon symbolique, en utilisant 1’écriture qui est
employée dans cet énoncé. Mais, mise a part la nécessité de connaitre la signification de cette

représentation symbolique, la réponse se trouve exactement de la méme maniere que dans
I’exercice précédent.

¢ En téte, se trouve indiqué le nucléide auquel est appliquée la réaction.

® Le premier des deux symboles placés entre parenthéses indique la nature de la particule qui
réagit, dans le premier membre de 1’équation steechiométrique, avec ce nucléide.

® Le second de ces symboles indique la particule qui est rejetée, et qui figure dans le second
membre de 1’équation steechiométrique avec le nouveau nucléide, dont la nature est précisé-
ment a déterminer.

Exemple a) : La représentation symbolique utilisée peut se traduire par :

. L 10
et I’on trouve alors facilement que cette réaction donne ~5B.

Exercice 2.3

Le bombardement d’atomes d’azote—14 par des particules a permet d’obtenir
de I’oxygene—17 selon la réaction :

UN+a—-170+p
Quelle doit étre la vitesse minimale des particules o pour que cette réaction
nucléaire ait lieu ?
(Les données nécessaires se trouvent dans les annexes C et E).

L’énoncé suggere qu’il s’agit des conditions énergétiques dans lesquelles cette
réaction est possible.

B Comment peut on savoir si, globalement, cette transformation est endoénergétique
(exige et absorbe de [’énergie), ou exoénergétique (libere de I’énergie), et quelle quantité
d’énergie est impliquée ?

W La vitesse des particules a est-elle vraiment, par elle-méme, le critere de efficacité
des collisions ?
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Solution

Dans ce domaine des réactions nucléaires, les gains ou les pertes d’énergie du systeme se tradui-
sent par des variations de masse appréciables. Dans le cas présent, il convient donc de calculer la
masse totale des réactifs (14N et particules ), puis la masse totale des produits (17O et p), et de
comparer les deux résultats. On pourra ainsi connaitre la valeur absolue et le signe de la variation
d’énergie qui accompagne la transformation.

Dans la perspective du bilan énergétique a établir, la vitesse des particules détermine en fait leur
énergie cinétique, qui est la donnée essentielle.

Les masses des atomes N et 170 ne sont pas celles des éléments N et O, qui sont
des moyennes entre les masses des différents isotopes présents dans la nature. Peut
on calculer les masses de ces deux nucléides particuliers en additionnant les
masses de toutes les particules qui les constituent (protons, neutrons, électrons) ?

Non, car la masse d’un atome est inférieure a la somme des masses de ses constituants
[Ex. 1.10]. 11 faut utiliser les valeurs expérimentales qui se trouvent dans I’annexe E. Elles y sont
données en u.m.a. et elles doivent donc étre multipliées par la masse correspondant a I'u.m.a. :
1,660.10-27 kg. Pour la particule a, on peut utiliser la masse atomique de ’hélium—4, la masse de
ses deux électrons étant négligeable devant celle du noyau. La masse du proton est indiquée dans
I’ Annexe C.

Les masses a prendre en considération sont en définitive les suivantes :

— Avant la réaction : — Apres la réaction :

L\ 2,3245.1026 kg 170........... 2,8219.1026 kg
Ot 6,6443.1027 kg Pereererrenienne 1,6724.10-27 kg
Total............. 2,9889.1026 kg Total......... 2,9891.1026 kg

La réaction s’accompagne donc d’un gain de masse de 2,0.10-30 kg.

La relation d’équivalence entre masse et énergie, E = mc? (c : vitesse de propagation de la
lumiére = 3,0.108 m.s™!), permet de transformer ce gain de masse en énergie équivalente :

E =2,0.103%kg X 9,0.10' m2.s2 = 1,8.10-13 J.
La réaction ne se produit que si le systéme recoit cette énergie, qui lui est apportée sous la forme
de I’énergie cinétique des particules . La valeur minimale de cette énergie cinétique est donc :

E,=mv*2>1,.8.1013]
d’ou I’on tire :
v>7,4.10m.s7! (= 2,5 % de la vitesse de la lumiere).

Energie de fission

Exercice 2.4

L’une des réactions traduisant la fission de 1’'uranium-235 est :

25U +n =Y + 3 + 2n
Quelle est I’énergie libérée par la fission selon cette équation steechiométrique
de 1 g d’uranium-235 ?



© Dunod - La photocopie non autorisée est un délit.

2.5 Energie de liaison nucléaire 11

Solution

Les masses a prendre en compte sont les suivantes (Annexes C et E) :
250U :3,9017.10% kg 95Y : 1,5754.10% kg
n: 1,6747.10727 kg 1391 : 2,3058.1072% kg

La réaction comporte une perte de masse de 3,7.10-28 kg, équivalente A une quantité d’énergie
E = 3,3.10"'1 J (pour un atome d’uranium).

L’énergie libérée par la fission de 1 mol d’uranium est :
3,3.10°11J X 6,02.1023 mol~! = 2,0.10!3 J.mol-!
et la fission de 1 g d’uranium libeére :
2,0.103 J.mol-! /235 g.mol-! = 8,5.1010 J.g-1
A titre de comparaison, la combustion de 1g de carbone produit 3,3.10*J, soit 2,6 millions de
fois moins.

Energie de liaison nucléaire

Exercice 2.5

Calculez et comparez les énergies de liaison nucléaire par nucléon, exprimées
en MeV, pour I’hydrogene-3 (tritium), I’hélium—4, le krypton-86 et
I’uranium-235.

(Les données nécessaires se trouvent dans les Annexes C et E).

La formation d’un noyau, a partir des nucléons qui le constituent, s’accompagne d’un départ
d’énergie dont la conséquence est une perte de masse. On peut donc déterminer 1’énergie totale
de formation d’un noyau en comparant sa masse réelle a la somme des masse des nucléons,
toujours supérieure a la premiere.

Si I’on divise cette énergie totale de formation par le nombre de nucléons, on trouve 1’énergie
nucléaire de liaison par nucléon, qui n’est pas la mé€me pour tous les noyaux : elle augmente trés
vite avec Z pour les faibles valeurs de Z (éléments 1égers), passe par un maximum vers Z = 25
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puis diminue lentement. Cette évolution est a la base de la possibilité de produire de I’énergie
soit par fusion, soit par fission.

Pratiqguement comment va-t-on procéder ?

On va déterminer la valeur du défaut de masse Am en comparant la masse réelle de 1’atome
(Annexe E) et la somme des masses des particules qui le constituent (protons, neutrons, élec-
trons, Annexe C). Puis la relation E = Amc? permettra de calculer 1’énergie équivalente,
exprimée en joules, qu’on convertira ensuite en MeV.

On peut observer que cette énergie inclut également 1’énergie de liaison des électrons a leur
noyau, mais elle est extrémement faible par rapport a 1’énergie de liaison nucléaire.

Solution

Exemple de I’hydrogene-3 (tritium), dont le noyau comporte 1 proton et 2 neutrons :

» Calcul de la somme des masses des particules constituant I’atome :

I PrOtON .ot 1,6724.1027 kg
2 neutrons........ 1,6747.10727 kg X 2 = 3,3494.1027 kg
1 EleCtrON ... 9,110.103! kg

TOtal & oo, 5,0227.1027 kg

» Masse réelle (Annexe E) :
3,016037 u.m.a. X 1,660.10-27 kg/uma = 5,0066.10-27 kg
» Défaut de masse : Am = 5,0227.10-27 kg — 5,0066.102" kg = 1,61.10-2 kg
> Energie (totale) de liaison nucléaire :
E=1,61.102kg X 9,0.1016 m2.s2 = 1,45.10-12J.
> Energie de liaison nucléaire par nucléon (équivalence J—eV : Annexe C)
1,45.10712J/3 = 4,83.1013J = 3,019.100 eV = 3,019 MeV.
Pour les trois autres nucléides, le calcul se conduit de la méme maniere ; la seule indication
complémentaire utile peut étre la composition de leur noyau [Ex. 1.3] :
Hélium—4 (Z = 2) : 2p, 2n
Krypton—86 (Z = 36) : 36p, 50n
Uranium-235 (Z = 92) : 92p, 143n
On trouve : He 7,258 MeV
Kr 8,874 MeV
U 7,762 MeV

Ces valeurs confirment la facon dont évolue 1’énergie de liaison nucléaire par nucléon en fonc-
tion de Z (¢f. commentaire précédent). Le résultat le plus frappant est la trés grande différence
entre le tritium et I’hélium, dont les noyaux ne différent pourtant que d’un proton.
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Vous trouverez dans 1’annexe E les numéros atomiques des différents éléments, dans
I’annexe C les valeurs des différentes constantes et les unités utilisées dans ce chapitre.
D’autre part, ’annexe 3 du cours de chimie physique contient un tableau des configura-
tions électroniques.

Spectres atomiques

Exercice 3.1

Les affirmations suivantes sont-elles vraies ou fausses ?

A) La fréquence, ou la longueur d’onde, du rayonnement impliqué dans une
transition électronique est la méme, qu’il s’agisse d’absorption ou d’émis-
sion.

B) Le spectre d’absorption de I’atome d’hydrogene, pris dans son état fonda-
mental, ne comporte que les raies de la série de Lyman.

C) Les niveaux quantifiés correspondant aux valeurs successives du nombre n
sont les mémes dans tous les atomes.

D) Il faut une énergie infinie pour porter un électron au niveau correspondant

N

an = o,

Solution

A) Vraie. Cette fréquence est uniquement déterminée par la différence d’énergie AE qui existe
entre les deux niveaux, de départ et d’arrivée.

B) Vraie. La série de Lyman du spectre d’émission de I’hydrogene est constituée de raies corres-
pondant a des transitions qui aboutissent toutes au niveau K. D’autre part, si H est, avant
I’absorption du rayonnement, dans 1’état fondamental toutes les transitions provoquées par cette
absorption auront pour « départ » le niveau K et ce seront les mémes qu’en émission. On peut se
poser la question de savoir si, aprés une premiere transition partant du niveau K, un électron peut
en subir une autre partant du niveau d’arrivée de la premiére ; d’autres raies pourraient alors
apparaitre.

C) Fausse. Chaque élément possede un spectre caractéristique, grace auquel il peut étre identifié.
D) Fausse. Le niveau n = o est celui qui correspond a la séparation de I’électron et de son
atome, qui devient un ion. Le niveau énergétique correspondant a cet état est pris conventionnel-
lement comme origine des énergies, de sorte que les niveaux inférieurs ont des énergies néga-
tives (par exemple — 13,6 eV pour le niveau K de I’hydrogene).

Exercice 3.2

Si un atome d’hydrogéne dans I’état fondamental absorbe un photon de
longueur d’onde A, puis émet un photon de longueur d’onde N\, sur quel
niveau I’électron se trouve-t-il apres cette émission ?

1ercas : Ay = 97,28 nm ; N, = 1 879 nm

2¢cas: Ny = 97,28 nm ; N, = 78,15 nm
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Solution

La longueur d’onde du rayonnement absorbé ou émis et le nombre n qui caractérise les niveaux
entre lesquels a lieu la transition sont liés par la relation

-l
M ny n

Il convient donc de I’appliquer deux fois : d’abord pour déterminer le niveau auquel a été porté
I’électron par I’absorption d’un photon (n; = 1, n, a déterminer) puis pour déterminer le niveau
sur lequel il est redescendu en émettant un autre photon (n, connu, n; a déterminer).

1¢f cas : en absorption, n; = 1 d’ou n% = RA /(RN —1) = 16 d’ou n, = 4, niveau N. L’élec-
tron passe du niveau fondamental K au niveau excité N.

En émission, n, = 4, n? = 16RA,/(RA,~16)= 9 d’ou n; = 3. L’électron « retombe » sur le
niveau M (n = 3).

2¢ cas : N, est plus petit que A\, de sorte que I’énergie du photon réémis serait plus grande que
celle du photon préalablement absorbé ; I’électron « retomberait » donc plus bas que le niveau
fondamental, ce qui est impossible. Ces données ne peuvent pas correspondre a une réalité expé-
rimentale.

Exercice 3.3

a) Calculez les longueurs d’onde, en nm, de la premiere et de la derniere raies
de la série de Lyman dans le spectre d’émission de I’hydrogene. Déduisez-
en:

b) La valeur, en eV, de I’énergie de 1’électron sur les niveaux K et L,

c) La valeur, en eV, de I’énergie d’ionisation de I’hydrogene,

d) La longueur d’onde maximale, en nm, d’un rayonnement susceptible de
provoquer une excitation de 1’atome d’hydrogéne, pris dans 1’état fonda-
mental.

Solution

Dans le spectre d’émission de 1’hydrogene, les raies de la série de Lyman correspondent a des
transitions qui aboutissent toutes au niveau K (n = 1). Les deux raies extrémes correspondent au
retour sur le niveau K d’un électron préalablement porté soit au niveau L (n = 2), le plus proche,
soit au niveau n = oo, le plus distant. La premiere est la raie de plus grande longueur d’onde
(Amay) €t donc de plus petite fréquence (v,,;,) et la seconde est celle de plus petite longueur
d’onde (\;,) et de plus grande fréquence (v,,,,) de la série.

Leurs longueurs d’onde peuvent étre calculées par la relation rappelée dans 1’exercice 3.2, en
donnant a n, successivement les valeurs n = 2 et n = o (avec n; = 1). Les variations d’énergie
AE (AE,,, et AE;,) se calculent a partir de la relation AE = hv = hc/A.

Le niveau n = o est pris comme origine des énergies électroniques (E = 0), les autres niveaux
ayant des énergies négatives. Donc la valeur de AE,,,, situe le niveau n = 1 par rapport au niveau
n = oo ; par ailleurs, la valeur de AE,;, situe le niveau n = 2 par rapport au niveau n = 1.

La réalisation des calculs nécessite seulement que I’on porte attention aux unités utilisées
(longueurs d’onde en metres, converties ensuite en nm ; énergies en joules, converties ensuite en
électronvolts). Les valeurs des constantes (R, ¢, h) se trouvent dans I’ Annexe C, ainsi que les
équivalences entre les unités.
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ayn, = 1,ny, = 2, A= 4/3R=121,5 nm = A,

n=1,n, =0, A= 1/R =91,2 nm = A,

AE, i, = he/h . = 16,36 107157 = 10,2 eV ; AE,,, = hc/hy,, = 2,18 1071 = 13,6 eV.

b) L’énergie d’ionisation n’est autre que la valeur de AE pour la transition du niveau n = 1 au
niveau n = o,

Elle est égale au AE,,, précédemment calculée.

d) Apax précédemment calculée correspond a cette longueur d’onde maximale.

Enfin, « longueur d’onde maximale » étant équivalent a « fréquence minimale » et a « énergie
des photons minimale », il s’agit de trouver la longueur d’onde associée a la transition a partir du
niveau n = 1 qui exige le moins d’énergie. C’est évidemment la transition vers le niveau n = 2,
le plus proche, et cette longueur d’onde a déja été calculée (N,

Le schéma ci-dessous résume la situation.

n=o E=0
n=2 E=—13,6+ 102 =-34¢eV
AE = 13,6 eV
AE =102¢eV
n=1 E=-13,6eV
Exercice 3.4

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

Solution

La désexcitation peut s’effectuer par étapes, de sorte que six transitions sont possibles : N—M,
N—-L, N—>K, M—L, M—K et LK. Classer ces transitions par fréquence décroissante des
photons émis revient a les classer par valeur décroissante de la différence d’énergie AE entre les
deux niveaux concernés. Ce classement est évident pour les transitions partant d’'un méme
niveau : N—>K > N-L > N->M ; M—K > M—L. Mais le classement complet nécessite la
prise en compte de la valeur des énergies des niveaux L, M et N en fonction de celle du niveau K.

L’énergie du niveau K est égale a —A (13,6 eV.) [Ex. 3.3]. Les énergies des autres niveaux sont
égales a —A/n? [Cours 3.4] soit —A/4 pour le niveau L, —~A/9 pour M. et —A/16 pour N. Ainsi la
variation d’énergie AE associée a la transition N—M est égale a (— A/9) — (- A/16) = — 0,049 A.
Le méme mode de calcul, appliqué aux autres transitions observées, conduit au classement
suivant : N—K (0,938 A) > M—K (0,889 A) > L—K (0,750 A) > N—L (0,188 A) > M—L
(0,139 A) > N—>M (0,049 A).

Vous pouvez vérifier que la méme énergie est perdue par 1’électron lorsqu’il passe du niveau N
au niveau K, que ce soit directement (N—K) ou en trois étapes (N—M puis M—L et enfin
L—K) : 0,049 + 0,0139 + 0,750 = 0,938.
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Nombres quantiques

Exercice 3.5

Le nombre quantique m; pour un électron de la sous-couche 4d.
A) est nécessairement inférieur a 4.

B) peut avoir la valeur — 1.

C) a la valeur zéro.

D) peut prendre quatre valeurs différentes.

Quelle est I’affirmation exacte ?

Solution

Rappelons [Cours 3.7] les regles qui régissent les nombres quantiques :

—n,l mlentierstelsqueO =sl=n-let-l=m=1

—m, = =172

ainsi que la nomenclature des orbitales atomiques et des sous-couches auxquelles on attribue le
symbole s, p, d ou f suivant la valeur du nombre quantique / = 0, 1, 2 ou 3.

Sous-couche 4d : n = 4, = 2, d’ou m; peut &tre au maximum égal a 2.

m; est donc nécessairement inférieur a 4, peut prendre la valeur —1, peut, de méme, prendre la
valeur zéro, mais n’a pas nécessairement cette unique valeur, et peut prendre 5 valeurs diffé-
rentes (2, =1 et 0) et non pas quatre.

En conclusion : C et D sont faux, A et B sont exacts.

Exercice 3.6

a) Combien d’électrons peut accueillir au maximum une sous-couche [ ?

b) Combien d’électrons peuvent contenir, au maximum, les couches K, L, M.
Pouvez-vous généraliser ces résultats ?

¢) Combien d’électrons peut décrire au maximum une orbitale d ?

d) Combien de cases quantiques peut-on prévoir relativement a n = 4 ?

Un conseil : revoyez la signification de ces différents termes : couche, sous couche,
case quantique, orbitale [Cours 3.6.1 ; 3.9]

Solution

a) Une valeur de / entraine m; = 0, + 1, +2, ..., + [ soit (2] + 1) valeurs différentes de m,, soit
(21 + 1) orbitales (ou cases quantiques). Chacune de ces dernieres peut accueillir deux électrons
(de spins opposés) soit au total (4] + 2) électrons pour une sous-couche /.

b) On déduit du résultat précédent pour / = 0, 1,2 ; (4l +2) = 2, 6, 10.

donc, pour la couche K, n = 1,1 = 0, soit 2 électrons ; couche L,n = 2,/ =0, 1 soit2+6 = 8
électrons, couche M, n = 3,1 =0, 1,2 s0it 2 + 6 + 10 =18 électrons. Dans le cas général : 2n?
électrons pour une couche n.

c¢) Toute orbitale ne peut décrire plus de deux électrons.
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dyn=4,1=0,1,2et3cequientraine 1 case 4s, 3 cases 4p, 5 cases 4d et 7 cases 4f correspon-
dant aux différentes valeurs que peut prendre 1, , soit un total de 16 cases.

Exercice 3.7

Les affirmations suivantes sont-elles vraies ou fausses ?

A) Sil =1, I’électron est dans une orbitale d.

B) Sin = 2, m; peut étre égal a —1.

C) Pour un électron d, m; peut avoir la valeur 3.

D) Si [ = 2, la sous-couche correspondante peut recevoir au plus 10 électrons.
E) Le nombre n d’un électron d’une sous-couche f peut étre égal a 3.

Solution

A) Faux : [ = 1, sous couche p.

B) Vrai : n = 2 entraine [ = 0,1 d’ou m, peut avoir la valeur —1.

C) Faux : d correspond a / = 2 donc il est impossible que m; puisse étre égal a 3.
D) Vrai: [ =2, (4l +2) =10.

E) Faux : sous couche f, / = 3 il faudrait que » soit au moins égal a 4.

Exercice 3.8

Les nombres quantiques n, [ et m; peuvent-ils avoir ensemble les valeurs
suivantes ? Si oui, quelle sous-couche caractérisent-elles ?
n l m n [ m
a) 2 0 0 ) 5 3 -3
b) 4 1 2 g 4 2 2
c) 3 | hy 2 3 3
d 4 -1 0 1) 3 0 0
e) 2 0 -1 1) 5 2 -2

Solution

Les impossibilités sont les suivantes :

b) myne peut étre inférieur a —1 puisque [ = 1.

d) / ne peut jamais avoir la valeur —1 (minimum : 0).

e) my ne peut étre que nul, puisque 1 = 0.

h) I ne peut étre supérieur a 1 (maximum : n — 1) et, par voie de conséquence, m; ne peut étre égal
a3.

En conclusion : a) 2s - b) impossible - ¢) 3p - d) impossible - €) impossible - f) 5f - g) 4d -
h) impossible - i) 3s - j) 5d.

Exercice 3.9

Dans un atome, combien d’électrons peuvent-ils &tre caractérisés par les
valeurs suivantes d’un ou de plusieurs nombres quantiques :
ayn=4 d)n=4,1=0,m,=+ 1/2
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byn=3,1=2 e)n=51=3,m=-1,m,=-1/2
c)n=3m=0 f) n=3,mg=+1/2

Solution

Si seule la valeur n est donnée, il s’agit de la couche correspondante complete. Si, en outre, la
valeur de [ est donnée, il s’agit seulement, au sein de la couche correspondant a n, d’une sous-
couche complete.

Si une valeur de m; est donnée, il y correspond une case quantique (ou orbitale) mais, si / n’est
pas précisé, cette case peut étre présente dans plus d’une sous-couche.

Enfin, si la valeur de m, est donnée, aucune des cases a envisager ne peut &tre occupée par plus
d’un électron.

a) 2n? = 32 - b) sous couche 3d : (41 +2) = 10 - ¢) 6 (sous-couche 3s : 2, une case 3p : 2, une
case 3d : 2) -d) 1 (4s) - €) 1 (une case 5f) - f) 9 (couche M, mais un seul électron par case).

Configurations électroniques

Exercice 3.10

Parmi les configurations électroniques suivantes, distinguez celles qui repré-
sentent un état fondamental ou un état excité, ainsi que celles qui sont impos-
sibles.

1) Classez-les dans ces trois catégories.

2) Donnez I’état fondamental correspondant aux états excités.
3) Indiquez la raison qui rend certaines impossibles.
A) K, L, 352, 3p2, 4s!

B) K, L, M, 4s2, 4p6, 4d!, 5s2

OK,L M

D) 1s2, 252, 2p3, 2d!

E) K, L, M, 4s2, 4p°, 4d10, 414, 552, 5p6, 5d19, 652, 6p3
F) K, L, 3s2, 3p®, 3d!!, 452, 4p?

G) K, L, 352, 3p6, 3d10, 3f14, 4s2, 4p2

H) 1s [11],2s [, 2p 1] [ ]

D 1s 11,25 [11],2p [ILT]T]

DK, L,3s [11], 3p [T, 3d [DUTTT T 1, 4s2
K)K,2s [1],2p

L)K, L, 3s

M) K, L, 3s2, 3p®, 3d [ T[T1T17] 442

Solution

W Sur quelles bases peut-on distinguer les états fondamentaux, excités et impossibles ?
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A) L’électron 4s pourrait trouver place en 3p, en perdant de 1’énergie.

B) Le remplissage des niveaux est conforme a toutes les regles.

C) L utilisation du symbole M signifie que la couche M (n = 3) est compleéte, y compris par
conséquent la sous-couche 3d ; mais dans I’état fondamental celle-ci ne peut pas étre complete
sans que le niveau 4s ne soit occupé.

D) Un niveau d correspond a la valeur 3 pour le nombre [ ; est-ce possible ?
E) Aucune anomalie (vérifiez-le attentivement).

F) L'une des sous-couches est surpeuplée...

G) Tous les niveaux indiqués existent-ils vraiment ?

H) La regle de Hund n’est pas respectée, ce n’est pas I’état fondamental.

1) Aucune anomalie.

J) Le niveau 3d ne présente pas la distribution la plus stable (régle de Hund).
K) L’un des électrons 2p (lequel ?) devrait se trouver en 2s.

L) Dans un atome il ne peut y avoir deux électrons dans le méme état (méme valeur des quatre
nombres quantiques).

M) Aucune anomalie.
En conclusion Etat fondamental : B, E, 1, M - Etat excité : A (3p3, 4s°) - C (3d8, 4s2) - H (les

électrons 2p chacun dans une case) - J (en 3d, cing électrons célibataires) - K (2s2, 2p3) - Etat
impossible : D (pas de niveau 2d) - F (3d!9, 4p3) - G (pas de niveau 3f) - L (principe d’exclusion).

Exercice 3.11

Si la configuration électronique 1s2, 2s2, 2p°, 3s! est celle d’un atome neutre,
quelle affirmation est inexacte ?

A) Le numéro atomique de cet atome est 10.

B) L’atome n’est pas dans sa configuration la plus stable.

C) Latome doit recevoir de 1’énergie pour passer a la configuration 1s2, 2s2,
2pe.

D) L’atome contient deux électrons célibataires.

Solution

A) Exact. Pour un atome, le numéro atomique est égal au nombre de protons ou au nombre
d’électrons ; celui-ci s’obtient en faisant la somme des exposants dans la formule qui traduit la
configuration électronique (attention : il n’en serait pas de méme s’il s’agissait d’un ion).
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B) Exact. Le niveau 2p qui peut recevoir 6 électrons n’en a que 5, alors que la sous-couche 3s
d’énergie plus élevée a déja recu un électron.

C) Inexact. Cette autre configuration correspond a I’état fondamental de 1’atome, le plus stable
car d’énergie minimale. Au contraire I’atome perdra de I’énergie en émettant un photon.

D) L’électron 3s est nécessairement célibataire le deuxieme est I’un des cinq électrons 2p.

Exercice 3.12

Si les configurations électroniques :

> a) 1s2, 252, 2p0, 3s! > b) 1s2, 252, 2p®, 4s!

sont celles de deux atomes neutres, ces trois affirmations sont-elles exactes ?
Sinon, laquelle est fausse ?

A) (a) et (b) représentent deux éléments différents.

B) (a) représente le sodium.

C) 1l faut fournir de I’énergie a 1’atome pour passer de (a) a (b).

Solution

A) Inexact : s’agissant d’un atome neutre, le nombre d’électrons est égal au numéro atomique Z.
Z état le méme pour a et b, il s’agit du méme élément.

B) Exact : Z = 11, il s’agit bien du sodium.

C) Exact : pour passer de 1’état fondamental (a) a 1’état excité (b).

Exercice 3.13

Déterminez la configuration électronique des especes suivantes, en utilisant la
regle de Klechkowski [Cours 3.10.2]. Y a-t-il des especes isoélectroniques ?
Atomes : B St Te Os Fr Nb Fe Ge Si Ar
Ions : Rb* Bi3* Ca’t S> Br
Vous avez a remplir les niveaux électroniques, dans 1’ordre ou ils sont indiqués par la regle,
jusqu’a I’épuisement de votre provision d’électrons ; seul le dernier niveau utilisé peut rester
incomplet. Il faut donc, en premier lieu déterminer le nombre d’électrons dont on dispose, égal a

Z pour les atomes et a Z — Q pour les ions, Q étant la valeur algébrique de leur charge en unité
électronique. Les valeurs de Z se trouvent dans I’ Annexe E.

Une couche électronique peut étre représentée globalement par son symbole usuel (K, L, M,
etc.), mais a la condition qu’elle soit complete (y compris par exemple, le niveau 4f pour la
couche N). Dans la formule électronique, on ne laisse pas les sous-couches dans 1’ordre de la
regle de Klechkowski ; on regroupe celles qui appartiennent a la méme couche par ordre de n et
[ croissant. Une bonne précaution : vérifiez toujours que la somme des exposants est bien égale
a Z (atomes) ou Z — Q (ions).

Solution
B (bore, Z = 5) : K, 252, 2p!
Sr (strontium, Z = 38) : K, L, M, 4s2, 4p®, 5s2
Te (tellure, Z = 52) : K, L, M, 4s2, 4p6, 4d19, 552, 5p*
Os (osmium, Z =76) : K, L, M, N, 552, 5p°, 5d°, 6s2
Fr (francium, Z = 87) : K, L, M, N, 5s2, 5p®, 5d!9, 6s2, 6p®, 7s!
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Nb (niobium, Z =41) : K, L, M, 4s2, 4p®, 4d3, 552

Fe (fer, Z = 26) : K, L, 3s2, 3p®, 3d°, 4s2

Ge (germanium, Z = 32) : K, L, M, 4s2, 4p?

Si (silicium, Z = 14) : K, L, 3s2, 3p?

Ar (argon, Z = 18) : K, L, 3s2, 3p°®

Rb™* (rubidium, Z = 37) : K, L, M, 4s2, 4p®

Bi?* (bismuth, Z = 83) : K, L, M, N, 5s2, 5p°, 5d10, 6s2

Ca2* (calcium, Z = 20) : K, L, 3s2, 3p°®

S2- (soufre, Z = 16) : K, L, 3s2, 3p®

Br (brome, Z = 35) : K, L, M, 4s2, 4p°®
Isoélectroniques (méme configuration) : Ar, Ca?*, S2-

Exercice 3.14

Donnez la configuration électronique des espéces suivantes, en explicitant
I’organisation de la couche externe (ou couche de valence) sous la forme de
cases quantiques.

Atomes: K N Al 1 Mg Ions: HY In3t F-

Les conseils que vous avez recus, pour 1’exercice précédent, concernant I’établissement et la
représentation des configurations électroniques, restent valables. La définition de la couche de
valence doit étre précisée : au sens strict, il s’agit de I’ensemble des électrons appartenant a la
couche de nombre 7 le plus élevé, qui ne peuvent donc étre, dans 1’état fondamental, que des
électrons s ou p. C’est la définition qui sera retenue ici, mais parfois on inclut dans la couche de
valence les électrons d de la couche précédente.

Solution

11 s’agit essentiellement d’appliquer la regle de Hund [Cours 3.10.4].
K (potassium, Z = 19) : K, L, 3s2, 3p°, 4s!
N (azote, Z = 7) ; 1s2, 252 [1] | 2p3
Al (aluminium, Z = 13) K, L, 3s2 [1] 3pt 1] [ ]
I (iode, Z = 53) K, L, M, 4s2, 4p6, 4d10, 552 [11], 5p3 [[L[11[ 1]
Mg (magnésium, Z = 12) : K, L, 3s2
H* (hydrogene,Z = 1) : 1s []
F-(fluor, Z = 9) : 1s2, 252 [11], 2p®
In®* (indium, Z = 49) : K, L, M, 4s2, 4pS, 4d'9, 5s [11], 5p

Classification périodique

Exercice 3.15

Le tableau de la classification périodique comporte des zones correspondant a
une sous-couche électronique déterminée (par exemple, la zone qui va de la
case 5 a la case 10 correspond a la sous-couche 2p). Complétez le tableau
suivant :
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Zone sous-couche zone sous-couche
Cases 19-20 ... (@ ... (e) 3d
Cases 39 248 R ( o) I, ® 5p
Cases 13218 ... () I (2) 6s
Cases58a71 ... @ . (h) 5f
(Un tableau de la classification périodique se trouve a la fin de ce livre).

Solution

On peut définir, dans le tableau périodique, des blocs (s, p, d et f) délimitant les régions ou un
certain type de sous-couche se remplit. Les zones dont il est question ici correspondent aux cases
d’une méme période qui se trouvent dans 1’un de ces blocs. Exercez-vous a tracer ces blocs et a
les nommer, par exemple sur un décalque d’une classification périodique.

En conclusion : (a) 4s - (b) 4d - (¢) 3p - (d) 4f - (e) cases 21 a 30 - (f) cases 49 a 54 -
(g) cases 55 et 56 - (h) cases 90 a 103.

Exercice 3.16

Déterminez la configuration électronique des espéces suivantes en la lisant
sur le tableau de la classification périodique.

Atomes: Mn Tc P Gd Ac Zr Rn Kr Ne

Tons : Sn2t K+  Ser I As3-

Solution

Mn (manganese, Z = 25) : K, L, 3s2, 3p®, 3d>, 4s2

Tc (technétium, Z = 43) : K, L, M, 4s2, 4p°, 4d>, 5s2

P (phosphore, Z = 15) : K, L, 3s2, 3p?

Gd (gadolinium, Z = 64) : K, L, M, 4s2, 4p®, 4d10, 47, 552, 5p®, 5d!, 6s2
Ac (actinium, Z = 89) : K, L, M, N, 552, 5p°, 5d!9, 6s2, 6p°, 6d!, 7s2

Zr (zirconium, Z = 40) K, L, M, 4s2, 4p°, 4d2, 552

Rn (radon, Z = 86) : K, L, M, N, 5s2, 5p6, 5d19, 6s2, 6p®

Kr (krypton, Z = 36) K, L, M, 4s2, 4p°®

Ne (néon, Z = 10) : K,L

Sn2* (étain, Z = 50) : K, L, M, 4s2, 4p%, 4410, 552
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K* (potassium, Z = 19) : K, L, 3s2, 3p°®

Se2- (sélénium, Z = 34) : K, L, M, 4s2, 4p°

I~ (iode, Z = 53) : K, L, M, 4s2, 4p6, 4d10, 552, 5p°®
As3- (arsenic, Z = 33) : K, L, M, 4s2, 4p°®

Exercice 3.17

1) Peut-on situer dans la classification périodique et identifier les éléments
dont la configuration électronique se termine par le terme indiqué ? Si oui,
dans quelle case se trouve-t-il et quel est son nom ?

a) ..., 4s% b) ..., 5p° c) ..., 7s! d) ..., 3p?

2) Peut-on situer et identifier les éléments dont la configuration électronique
comporte le terme indiqué, sans que ce soit le dernier ?

e)...,3d5, ... ) ..., 4p5, ... g) ..., 5d0, ... h) ..., 512, ...

Solution

B Dans le premier cas (question 1), le nombre d’électrons occupant les niveaux qui
précedent, dans la formule, celui qui est indiqué est-il connu avec certitude ? Dans le
second cas (question 2), quelle signification accorder au fait que le niveau indiqué soit
complet ou incomplet ?

a) Avant 4s2, il peut y avoir 3d (plus ou moins plein) et peut correspondre a tous les éléments de
Z =20aZ = 30.

b), c¢) et d) Ces trois éléments se trouvent nécessairement, et respectivement, dans les colonnes
18, 1 et 14, soit respectivement : Xe (Z = 54), Fr (Z = 87) et Si (Z = 14).

e) et h) Les niveaux indiqués sont incomplets, et cette particularité situe sans ambiguité ces deux
éléments, soit respectivement Mn (Z = 25) et Pa (Z = 91).

f) et g) Les deux niveaux indiqués étant complets, rien n’assure que ces deux éléments ne
comportent pas des électrons sur les niveaux suivants. f) peut correspondre a tous les éléments
dont Z > 36 - g) peut correspondre a tous les éléments dont Z > 80 - h) Pa (Z = 91).

Exercice 3.18

S’il existait un plus grand nombre d’éléments connus, il pourrait s’en trouver
un en-dessous du polonium (Z = 84) dans le tableau périodique. Quels
seraient son numéro atomique et sa configuration électronique ?

Dans la méme hypothese, ol se trouverait 1’élément de numéro atomique
Z = 119 7 Quelle serait sa configuration électronique ?
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Dans la 6° période, apres la parenthese des lanthanides (Z = 58 a 71), au cours de laquelle le
niveau 4f se remplit, le niveau 5d (Z = 72 a 80) puis le niveau 6p (Z = 81 a 86) se remplissent
successivement. Imaginez donc qu’apres la série des actinides (Z = 90 a 103), les choses se
passent de la méme maniere. Ou se placerait I’élément 104 ? Ou se terminerait le remplissage du
niveau 6d, et ou commencerait celui du niveau 7f ?

Solution

L’élément 104 se placerait en-dessous de Hf (Z = 72); le remplissage du niveau 6d serait
terminé avec I’élément 112, en-dessous de Hg, puis les six éléments de Z = 113 a 118 se place-
raient, dans le bloc p, en-dessous de la série TI-Rn. L’élément situé en-dessous du polonium
serait donc 1’élément 116. L’élément 119, quant a lui, devrait alors se placer en-dessous de Fr
(Z = 87), en premier élément d’une huitieme période.

En dessous de Po: Z = 116 (K, L, M, N, O, 6s2, 6p°, 6d'0, 7s2, 7p*).

Elément 119 : colonne 1, sous Fr (K, L, M, N, O, 6s2, 6p°, 6d19, 7s2, 7pb, 8st).

Exercice 3.19

Associez a chacun des cas A, B et C une ou plusieurs des caractéristiques a, b,
... g
A) Deux éléments qui ont le méme nombre d’électrons dans leur couche
externe...
B) Deux éléments dont les électrons externes appartiennent a la méme
couche...
C) Deux nucléides ne différant que par le nombre de neutrons de leurs
noyaux...

a) ont des propriétés identiques e) sont dans la méme période

b) ont des propriétés analogues f) sont dans la méme colonne

c¢) ont des propriétés différentes g) sont dans la méme case

d) sont dans le méme « bloc » (s, p, d, f)

Les réponses résultent directement des principes qui sont a la base de 1’organisation du tableau
périodique : chaque élément, caractérisé par une valeur de Z, y possede une case ; les éléments
qui ont des propriétés analogues se trouvent les uns en-dessous des autres (ce fut I'idée directrice
de Mendeleiev) et le modele de Bohr de I’atome leur attribue le méme type de couche externe ;
le remplissage progressif des niveaux s et p d’une couche, sur une méme ligne, s’accompagne
d’un changement trés marqué des propriétés.

Solution A)b,d,f-B)c,e-C)a, g (ce sont des isotopes).

Exercice 3.20

Quels sont les éléments de la 4¢ période qui possedent, dans leur état fonda-
mental, deux électrons non appariés (célibataires) ? Quels sont ceux qui en
possedent trois ?
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Jusqu’ici, nous avons surtout pris en considération le nombre d’électrons présents dans chaque
sous-couche. Mais la distribution de ces électrons entre les cases d’une sous-couche p ou d
incomplete n’est pas le fait du hasard. Elle est prévisible par 1’application de la régle de Hund :
les électrons occupent d’abord le plus grand nombre possible de cases, en restant célibataires, et
ne s’apparient (par constitution de doublets) que s’ils sont plus nombreux que les cases de la
sous-couche. Vous pourrez vous rendre compte que, de ce fait, au cours du remplissage
progressif d’une sous-couche, le nombre d’électrons non appariés augmente, jusqu’a ce qu’il y
en ait un dans chaque case, puis diminue.

Dessinez schématiquement les sous-couches de la maniere habituelle, en juxtaposant autant de
petits carrés qu’elles comportent de cases, puis remplissez-les progressivement.

Solution Deux électrons non appariés : Ti (3d?, 4s2), Ni (3d8, 4s2), Ge (3d!0, 4s2, 4p?),
Se (3519, 452, 4p*) - Trois électrons non appariés : V (3d3, 4s2), Co (3d7, 4s2), As (3d!9, 4s2, 4p3).

lonisation

Exercice 3.21

Parmi les ions suivants, lesquels ne sont pas I’ion « le plus stable » (ou « ion
normal ») de I’élément correspondant ?
Li- A2t S K™ RbZT Zn2* Fe2™ Mn’t CI> I- Ca* Ba2?*

B Sur quelles bases simples peut-on prévoir si un atome tend plutot a perdre ou gagner
des électrons, et quel est le nombre qu’il en perd ou en gagne le plus volontiers ?

Les éléments des blocs s et p ont tendance a perdre leurs électrons externes s’ils en possedent
moins de quatre, et a compléter a huit leur couche externe s’ils en possedent plus de quatre (ceux
qui en possedent quatre ne donnent pas d’ions). Ils tendent donc a prendre la configuration d’un
gaz rare (8 électrons externes) : celui qui les précede dans la classification périodique s’ils
deviennent un cation, et celui qui les suit s’ils deviennent un anion. Mais ils ne peuvent ni perdre
plus d’électrons qu’il n’en ont dans leur couche externe, ni en gagner plus que le nombre de
places libres dans cette derniére.

Les éléments du bloc d (éléments de transition) deviennent des cations, en perdant les deux élec-
trons s de la derniere couche. Mais ils peuvent en outre perdre un ou plusieurs électrons d, de
sorte qu’ils donnent souvent deux ou plusieurs ions stables.

Solution Les ions qui ne sont pas les plus stables sont : Li~ (ion stable LiT), AI?* (ion stable
A3T), Rb2* (ion stable Rb*), Mn’" (ion stable Mn2*), CI?- (ion stable Cl-), Ca* (ion stable
Ca2™h).
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Exercice 3.22

Les énergies de premiere et de deuxieéme ionisation du néon (Z = 10), du
sodium (Z = 11) et du magnésium (Z = 12) sont les suivantes (en kilojoules

par mole) :

Ne Na Mg
1™ ionisation 2081 496 738
2¢ jonisation 3952 4562 1451

On remarque que le sodium a la plus faible énergie de premiere ionisation et
la plus forte énergie de deuxiéme ionisation. Comment cela peut-il s’expli-
quer, pour trois éléments qui se suivent dans la classification périodique ?

Solution

La premiére ionisation est la perte d’un premier électron (A—A™) et la seconde ionisation la
perte d’un deuxieéme électron par le méme atome (A*—AZ2"). Qualitativement, on peut observer
que la premiere ionisation de Na concerne un électron seul sur une nouvelle couche (M), alors
que la deuxieme implique le départ de I’un des électrons d’une couche interne (L), qui sont plus
pres du noyau. Mais le départ du méme électron de la couche L, lors de la premiere ionisation du
néon, exige beaucoup moins d’énergie. Il faut donc trouver une explication pour les différences
constatées entre des especes isoélectroniques : Na* et Ne, ou Na et Mg™. Quel est le facteur en
cause ?

11 ne peut s’agir que de la force de I’interaction qui existe entre le noyau et 1’électron considéré,
dont une mesure est donnée par la valeur de la charge nucléaire effective (C.N.E.) calculée par
rapport a cet électron [Cours 4.4.2]. Pour chacune des six espéces en discussion on trouve :

Ne 10-[(0,85 X 2)+ (0,35 X 7)] = 5,85

Ne® 10-1[(0,85 X 2) + (0,35 X 6)] = 6,2

Na  11-[(1,00 X 2) + (0,85 X 8)] =2,2

Na*® 11-1[(0,85 X 2)+ (0,35 X 7)] = 6,85

Mg 12-[(1,00 X 2) + (0,85 X 8) + 0,35] = 2,85

Mgt 12 -[(1,00 X 2) + (0,85 X 8)] = 3,2
On constate que Na a la plus faible C.N.E. et Na* la plus forte, que celle de Na™ est plus forte
que celle de Ne, etc. D’une maniere générale, le classement des six especes selon leur C.N.E.,

par rapport a 1’électron a arracher est le méme que leur classement par rapport aux énergies
d’ionisation correspondantes.

Les énergies d’ionisation sont d’autant plus grandes que la C.N.E. par rapport a 1’électron consi-
déré est forte.

Exercice 3.23

Les quatre séries de nombres ci-apres représentent les énergies d’ionisation
successives (en électronvolts par atome) de quatre éléments : calcium (Ca),
gallium (Ga), germanium (Ge) et potassium (K), représentés, dans un ordre a
déterminer, par les lettres A, B, C et D. L’examen de ces valeurs vous permet-
elle d’attribuer a chaque élément ses énergies d’ionisation ?
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1 jonisation 2¢jonisation  3¢ionisation  4¢ionisation

A 6,11 11,9 50,9 67,1

B 7,90 15,9 34,2 45,7

C 6,00 20,5 30,7 64,2

D 4,34 31,6 45,7 60,9
Solution

Les quatre éléments sont dans la méme période, et leurs numéros atomiques les classent dans
I’ordre K, Ca, Ge, Ga. L’énergie de la premiere ionisation augmente de gauche a droite dans une
période (avec cependant quelques irrégularités dans cette progression) et ceci permet déja
d’ébaucher un classement, avec un doute possible pour les deux valeurs proches 6,00 et 6,11.
Dans trois des séries horizontales de valeurs on observe un saut important des énergies d’ionisa-
tion, soit pour la deuxieme ionisation (D), soit pour la troisieme (A), soit pour la quatrieme (C) ;
pour B la progression est plus réguliere. Ces sauts importants peuvent étre mis en relation avec
le nombre d’électrons externes de 1’atome, puisqu’ils correspondent a 1’arrachement d’un élec-
tron de I’avant-derniere couche, apres épuisement des électrons externes [Ex. 3.22].

En fonction de 1’énergie de premiere ionisation, on peut étre certain que D est le potassium, et la
valeur élevée de 1’énergie de deuxiéme ionisation le confirme (méme cas que Na, exercice précé-
dent). Les mémes critéres permettent d’identifier A a Ca (deux électrons externes 4s2, la troi-
siéme ionisation enléve un électron de la couche M), B a Ge (quatre électrons externes 4s24p2,
les quatre premieres ionisations concernent la couche externe) et C a Ga (trois électrons externes
4s24p!, d’ou une énergie de quatrieme ionisation trés élevée).

Exercice 3.24 Rayon atomique

Dans chacune des quatre séries suivantes, classez les éléments dans 1’ordre
croissant du rayon de leurs atomes.

a)Cs, F, K, N, Li ¢)AL In, F, O, Si, S

b) Ba, CL, I, Sn, Sr d) Al, Ca, Fr, Mg, Rb, S

Le rayon atomique varie de facon réguliere dans une période (sauf a I'intérieur d’une série d
d’éléments de transition), ou dans une colonne du tableau périodique. Par contre, il n’est pas aisé
de comparer les rayons d’atomes situés sur une oblique. Essayez donc de relier les éléments
proposés dans chaque série par un « parcours » formé uniquement de verticales et d’horizon-
tales. Exemple : pour la série a), Cs, K, Li (colonne 1), puis Li, N, F (ligne 2).

Solution a)F<N<LIi<K<GCs-b)Cl<I<Sn<Sr<Ba-¢c)F<O<S<Si<AI<
In-d)S <Al <Mg < Ca<Rb<Fr.

Exercice 3.25 Caracteres des éléments

Associez les éléments de la liste 1 a 10 avec les définitions de la liste A a N
(un élément peut recevoir plusieurs de ces définitions et une définition peut
convenir a plusieurs éléments).

1 Soufre 4 Azote 7 Chlore 10 Vanadium

2 Krypton 5 Césium 8 Zinc

3 Fer 6 Germanium 9 Silicium
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possede deux électrons p célibataires

posseéde une couche externe de huit électrons
un métal (non alcalin)

un non-métal

un gaz rare (ou gaz noble)

le plus gros atome de la liste

I’élément le moins électronégatif de la liste
possede une case vide dans sa couche externe
un métal alcalin

un élément de transition

I’élément le plus électronégatif de la liste
possede trois électrons célibataires

le plus léger des éléments ou la couche M est complete
un halogene

ZzZoR=T"@Dmaoam@moawy

Solution 1)A,D-2)B,E-3)C,J-4)D,L-5FG,1-6)A,D,H-7)D,K,N-8)C,J,M
-99A,H-10)C, J, L.

Exercice 3.26 Dimension moléculaire

Quels devraient étre la longueur et le diametre d’une boite cylindrique aux
dimensions exactes d’une molécule de dichlore Cl, ?
(Une table des rayons atomiques se trouve dans I’ Annexe F).

La molécule de dichlore est constituée de deux atomes, considérés comme sphériques, partielle-
ment encastrés 1’un dans 1’autre, de sorte que la distance entre leurs deux centres (noyaux) est
inférieure a la somme des rayons de ces deux spheres. Elle a donc une symétrie de révolution
cylindrique, et peut effectivement se loger dans une enveloppe cylindrique. Le diametre de cette
enveloppe est égal au diametre apparent d’un atome de chlore et sa longueur est égale a la
distance entre les noyaux plus le double du rayon atomique.

Solution

L’encombrement apparent d’un atome est défini par son rayon de van der Waals R ; celui du
chlore vaut 0,18 nm. La distance entre les deux noyaux de la molécule de dichlore est égale, par
définition, au double du rayon de covalence r du chlore, qui vaut 0,099 nm.

Le diametre de la molécule est donc 2R = 0,18 X 2 = 0,36 nm.

La longueur « hors tout » de la molécule est (2R + 2r) = 0,36 + 0,198 = 0,558 nm (arrondie a
0,56 nm).

Exercice 3.27 Rayons de covalence

La longueur de la liaison H-Br est 0,151 nm et celle de la liaison H-H est
0,074 nm. Peut-on en déduire la longueur de la liaison Br-Br dans le
dibrome ?
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11 s’agit d’une application du principe de 1’additivité des rayons de covalence dans une molécule
mixte. La seule donnée directement utilisable est la longueur de la liaison H-H, puisqu’il s’agit
d’une molécule symétrique et que la longueur de la liaison y est, par définition, le double du
rayon de covalence de I’hydrogene. Le reste en découle...

Solution

La longueur de la liaison H-Br est la somme des rayons de covalence de H et de Br. Si on
connait celui de H, on peut donc calculer celui de Br et la longueur de la liaison Br—Br en est le
double.

Rayon de covalence de H : 0,074 /2 = 0,037 nm
Rayon de covalence de Br: 0,151 — 0,037 = 0,114 nm
Longueur de la liaison Br-Br : 0,114 X 2 = 0,228 nm
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Vous trouverez, si vous en avez besoin :

Liaison

Une liste des éléments, avec leurs numéros atomiques, dans I’ Annexe E.
Une table des rayons atomiques dans I’ Annexe F.

Une table d’électronégativités dans 1’ Annexe G.

Un tableau de la classification périodique en fin de volume.

Exercice 4.1

Les propositions suivantes sont-elles vraies ou fausses ?
A) Un atome déja lié peut encore avoir un ou des électrons non appariés, une
ou plusieurs orbitales vides, ou encore un ou des doublets libres.
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B) Contrairement aux composés ioniques, les composés covalents ne présen-
tent pas de charges électriques sur leurs atomes.

C) La configuration électronique d’un élément dans son état fondamental ne
permet pas toujours d’expliquer la formation de tous ses composés.

D) Un atome forme autant de liaisons qu’il possede d’électrons non appariés.
E) Un état de valence peut comporter soit plus, soit moins, d’électrons non
appariés que I’état fondamental.

F) Les trois éléments susceptibles d’étre présents dans une couche externe :
électron célibataire, doublet, orbitale vide, peuvent éventuellement servir a
former une liaison.

Voici pour chaque cas un exemple dont I’examen devrait, si nécessaire, vous conduire a la bonne
réponse ou lever vos hésitations.

A) Considérez, par exemple, le cas des molécules NO, BF; et H,O.

B) Comment peut-on décrire la molécule HCI, ou le composé que forment ensemble BF; et
NH; ?

C) Comment la configuration électronique du carbone et 1’existence de la molécule de méthane
CH, peuvent-elles étres conciliées ?

D) L’azote a trois électrons non appariés : connaissez-vous des composés dans lesquels il forme
plus de trois liaisons ? et moins de trois liaisons ?

E) Comment construiriez-vous la molécule CH, ?

F) Un retour sur les exemples déja proposés vous donnera les réponses.

Solution A) Vrai - Doublets libres ou orbitales vides : ¢’est fréquent ; électron célibataire : oui
si le nombre total d’électrons est impair (NO : 11 électrons de valence).

B) Faux - Les atomes d’électronégativités différentes, unis par une liaison polarisée, portent des
charges partielles : la formation d’une coordinence s’accompagne de 1’apparition de charges
formelles.

C) Vrai - Souvent, pour justifier I’existence de composés, on doit distribuer les électrons
externes autrement qu’ils ne le sont dans 1’état fondamental (états de valence).

D) Faux - L’azote forme deux liaisons dans NO et quatre dans NH, .

E) Vrai - Dans CH,, I’état de valence du carbone possede 4 électrons célibataires ; il n’en
possede que 2 a 1’état fondamental.

F) Vrai - ¢f. exemples dans les autres questions.

Exercice 4.2

L’ion Ag*, en présence d’ammoniac NH;, donne un complexe de formule
[Ag(NH;),]". Comment les deux liaisons Ag—NH; se forment-elles ? Quelles
sont les charges présentes dans ce complexe ?

B Quelles sont les possibilités de liaison que possede la molécule d’ammoniac ? En
conséquence, quel est le mode de liaison qui intervient entre Ag et NH; ? Quels en
sont les effets en ce qui concerne la répartition des charges entre Ag et N ?

Solution

L’azote de I’ammoniac posseéde un doublet libre qui représente sa seule possibilité de liaison. Un
seul schéma est donc possible : celui de deux coordinences, dans lesquelles les atomes d’azote
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des deux molécules d’ammoniac sont les donneurs et Ag™ 1’accepteur, grice a deux orbitales
vides des niveaux 5 s et 5 p.

~ + o~
H.,N: 0 Ag 0 :NH, — (H;N—Ag—NH,"
Dans ce schéma donneur-accepteur, il y a un perdant et un gagnant en densité électronique :
formellement le donneur, qui partage son doublet avec 1’accepteur, perd la moitié de deux élec-
trons, soit I’équivalent d’une charge électronique (- 1), et se retrouve avec un excédent de charge
positive (+ 1). Inversement, I’accepteur gagne une charge — 1. Dans le cas présent, ’ion argent
regoit deux charges — 1, mais il portait initialement une charge + 1 de sorte que sa charge résul-
tante est— 1 :
+ - +
H,N—Ag—NH,

Ces charges sont dites « formelles » car elles résultent de 1’application d’un schéma théorique et
elles n’expriment pas une réalité. Mais la reégle de conservation des charges est satisfaite : la
réaction a eu lieu entre deux molécules neutres et un ion portant une charge + 1 et la charge
globale du complexe est bien + 1 également.

B Quel est le facteur qui vient modifier la répartition des charges et dont la prise en
compte permet d’approcher un peu mieux la réalité ?

N est plus électronégatif que Ag (respectivement 3,0 et 1,9). Les liaisons N-Ag sont donc pola-
risées et cette polarisation, si elle intervenait seule, ferait apparaitre des charges fractionnelles 8—
sur N et 3+ sur Ag. Les charges réelles sont donc inférieures en valeur absolue aux charges
formelles, mais on se trouve en présence de deux effets dont il n’est pas possible de prévoir avec
précision la résultante.

La seule certitude est que la charge globale du complexe est + 1, ce que 1’on veut signifier en
I’écrivant [Ag(NH;),] .

En conclusion Deux coordinences N—Ag ; charges formelles : + 1 sur chaque azote et — 2
sur Ag, réduite a — 1 par le fait qu’il portait initialement une charge + 1 ; charges réelles infé-
rieures en valeur absolue a ces valeurs, en raison de la polarisation des liaisons.

Structure électronique (Lewis)

Exercice 4.3

Etablissez les structures électroniques (structures ou formules de Lewis) des
molécules ou ions suivants en utilisant les reégles générales de construction.
Pour simplifier, on a repéré 1’atome occupant une position centrale dans la
molécule en le soulignant ; tous les autres atomes lui sont directement liés.
a)KiF,  b)COS  ¢)CH,Cl, d)CINO ¢)BF;  fSF,

g)SeF, h)H;S* i)HS- j) SiO, k) COCl, 1) SOCl,

Quelques exemples vous rappelleront, si nécessaire, la marche a suivre.

> PCl;

Si la structure géométrique de la molécule n’est pas donnée, la premiere reégle consiste a posi-
tionner au centre de I’édifice I’atome le moins électronégatif, ici le phosphore, parce que c’est
I’atome qui forme le plus facilement le plus grand nombre de liaisons par mise en commun de
ses électrons. Les atomes de chlore lui sont directement liés.
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La deuxieme regle consiste a dénombrer les électrons de valence : 5 pour le phosphore et 7 par
atome de chlore, soit un total de 26 électrons de valence. La structure de Lewis devra donc faire
apparaitre 13 doublets. Ces doublets peuvent étre des doublets de liaisons ou des doublets libres.

La troisieme regle consiste a placer un doublet de liaison entre chaque atome directement lié : le
doublet pouvant étre représenté soit par deux points, soit par un tiret. On place ainsi 1 doublet de
liaison entre le phosphore et chacun des chlores, soit 3 doublets, il reste 10 doublets a posi-
tionner.

La quatrieme regle est la régle de 1’octet ; & part le bore qui peut se contenter de 3 doublets, tous
les atomes de la deuxieme période suivent cette regle. Pour les périodes suivantes, on observe
des écarts car les atomes sont plus gros et ils peuvent accepter davantage de voisins et donc
davantage d’électrons dans leur cortege électronique. En appliquant cette regle on commence
par attribuer 3 doublets libres a chaque chlore qui complete ainsi son octet, puis le dernier
doublet est donné au phosphore qui possede donc aussi un octet.

La structure, ou formule de Lewis, de la molécule est donc :

[of

1—?—@
|

ou :C1—P—C: ou :Cl:P:Cl:
1 =P=C SRS
Cl: N

—_

Dans la suite, on utilisera uniquement les formules avec des tirets, mais il est facile de passer a
I’autre écriture en remplacant chaque tiret par deux points. Pour la clarté des formules, il est
cependant préférable d’utiliser la notation en tiret pour les doublets de liaison, en particulier
dans le cas des liaisons multiples.

> AlF;

L’aluminium occupe ici la position centrale. Comme 1’atome de bore, qui est dans la méme
colonne, il peut se contenter de 3 doublets, ce qui est impossible pour le fluor.

De combien d’électrons de valence disposons-nous pour construire la structure ? 3 pour I’ alumi-
nium et 7 par atome de fluor, soit un total de 24 électrons de valence. La structure devra donc
faire apparaitre 12 doublets. Les atomes de fluor suivant impérativement la regle de 1’octet,
possederont donc chacun 1 doublet de liaison et 3 doublets libres. L’atome d’aluminium
(3%me période) avec un environnement de 3 doublets n’obéit pas 2 la régle de I’octet. C’est un
atome déficient en électrons : il présente une lacune électronique (une orbitale vide), représentée
par un rectangle.

—  — p—
La structure ainsi construite s’écrit : |E—A|1— Fli
IF|

> SOF,

Le soufre est I’atome le moins électronégatif, de plus il appartient a la période suivante de celle
des deux autres atomes, il ne faut donc pas hésiter, c’est lui qui occupera la position centrale
dans la molécule, car c’est ’atome le plus gros et il pourra s’entourer d’un grand nombre de
voisins. L’oxygene et les fluors lui seront directement liés.

Comptons les électrons de valence : 6 pour le soufre, 6 pour I’oxygene et 7 pour chaque fluor,
soit un total de 40 électrons de valence. Il va falloir placer 20 doublets. Le soufre est lié a 5
voisins, nous plagons donc 5 doublets de liaison pour construire 1’édifice moléculaire. Les fluors
obéissent a la regle de 1’octet ; nous complétons leur cortege électronique par 3 doublets libres,
ce qui engage 12 doublets supplémentaires. Il nous reste 3 doublets pour terminer cette structure.
L’oxygene, atome de la deuxieme période doit compléter son octet. Nous savons qu’un oxygene
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peut donner des liaisons simples ou doubles, ce qui nous conduit aux deux possibilités
suivantes :

il

/\
I
|§|

g —w—m
/\
os]lfes

Ces deux structures sont donc possibles : laquelle est la plus stable ? Pour répondre a cette ques-
tion nous allons faire appel a une regle supplémentaire, liée aux charges formelles sur les
atomes, qui dit que les structures les plus stables sont celles dans lesquelles les charges formelles
sont les plus petites possibles.
Rappelons comment se calculent ces charges formelles : soit un atome, avec nv électrons de
valence, n/ liaisons et nd doubles libres. On lui attribue, dans la molécule, 1 électron par doublet
de liaison et 2 électrons par doublet libre. Sa charge formelle ¢ est donc :

qg=nv—(nl+ 2nd
Dans les deux structures la charge formelle sur les fluors est nulle. Dans la premiére, la charge
sur I’oxygene est égale a zéro, de mé&me sur le soufre. Dans la deuxiéme structure, la charge sur
I’oxygene vaut — 1 et celle sur le soufre + 1. En suivant la régle énoncée plus haut c’est la
premigre structure qui est la plus stable.

» PCl,*

Le phosphore est situé au centre de la molécule et il est lié aux chlores. En tenant compte de la
charge positive (un électron de moins !) le nombre d’électrons a distribuerest5 +4 X 7 — 1 =
32, soit 16 doublets. Les quatre liaisons en mobilisent déja 4, auxquels on rajoute 4 fois 3
doublets libres sur les chlores. C’est terminé ! Le phosphore possede un octet constitué par les 4
doublets de liaison. Sa charge formelle est égale a + 1, celle des chlores est nulle.

cl - ]F
La structure de Lewis est unique : |C—1_}|>_a|

|
ICll

Vous devriez maintenant étre capable de traiter tous les cas qui vous sont proposés.
N’oubliez jamais de vérifier le nombre d’électrons de la couche de valence des
atomes en vous aidant de la classification périodique.

Solution

Dans les formules de Lewis qui suivent tous les doublets sont représentés. Vous trouverez parfois
des structures dans lesquelles les 3 doublets libres d’halogeénes terminaux ne sont pas donnés, ou
encore dans lesquelles les deux doublets libres d’un oxygeéne doublement 1lié ne sont pas
représentés : attention il faut les inclure dans le décompte des doublets !

a) _IF\I_/IFI_ g) E < Fi
IF— Kr —Fl Se

\ _/ N_

IEl  IFI IF F
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b) 0=C=$ h) |:H—$—H:|+
H
i
©) H—Cll—jl i) (H-S)~
Il
d) ICI-N=OQ H O=si=C
e) |E—1|3—E| k) @=CI—@
IFl IClI
f) [F-S—F 1) :O=§|—@ ou '§_§|_@
ICl| IClI
Exercice 4.4
Ecrivez les structures de Lewis des molécules ou ions suivants (le symbole
souligné est celui de I’atome central).
a) BF,~ d) SeF¢ 2)AsCl;  j) PClg m) XeF,
b) XeF, e) ICL; h) CH;~ k) SO, n) CH;™*
c) HCN f) SbF; 1) TeBrg ) NO,F 0) IFs
Solution

Pour alléger les formules ci-apres, les trois doublets libres des halogeénes liés a 1’atome central ne
sont pas représentés.

F|~ 70=S-
, HF k) J0=S-0l
B Sb
N /N
F F F F
/F g) Cl—As—Cl D @_ITI=O:
|
Xe Cl F
\
F
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d F F i) Br Br n) {H—C—HTL
A A |
F-Se —F Br— Te — Br H
/N /N
F F Br Br
) ClI<1-Cl h[ca a F F
© | » \ °) NIV
1 Cl-P-Cl 1<
c N F~ 1~
c o d F
Exercice 4.5
Les formules de Lewis suivantes correspondent-elles effectivement aux
formules moléculaires indiquées (molécules ou ions) ? Si elles sont incor-
rectes, rectifiez-les.
||ﬁ|
a) HNO, H-O —1lﬁ— Ol d) SO,F, J0=S=0>
|
10 IFI
b) (SbF,)2~ |E_s_|b—f| e) CO, -O0-C-0O-
IF|
¢) NCI, Cl -N=CLC f) HNCI H-H-N-CI|
|
ICII

B Pour quelles raisons la formule de Lewis d’une molécule ou d’un ion peut-elle étre
inexacte ou incorrecte, voire impossible ? Comparez les raisons que vous aurez trou-
vées avec la liste ci-apres.

* Nombre des liaisons formées par un atome non conforme a I’'une des « valences » possibles de
I’é1ément, notamment supérieur au nombre maximal possible de liaisons.

* Nombre total d’électrons dans la couche externe d’un atome supérieur au maximum possible
(attention : ce maximum n’est pas le méme pour les éléments de la premiere période, de la
deuxieéme et des suivantes).

* Nombre total d’électrons externes dans la molécule ou I'ion différent de la somme des
nombres d’électrons externes des atomes qui les constituent (compte-tenu de I’existence d’une
charge pour les ions).

* Electrons célibataires non employés, alors que le nombre total d’électrons externes est pair.

Examinez maintenant les formules proposées, en fonction de ces criteres.
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Solution
a) Inexacte. Il y a deux électrons en trop (ce serait la formule d’un ion HNOs%). La formule
correcte est H—Q—II\I=O> .

[0]

b) I manque deux électrons (ce serait la formule de SbF;). La formule correcte est
2

E—éP—Ef-
F
¢) Inexacte. L’azote ne peut avoir dix €lectrons dans sa couche externe ; le chlore n’a pas la
valence 2. La formule correcte est I(Zl —N-— C:ll.
|d|

d) Exacte. Aucune anomalie ; c’est I’'une des deux formules de Lewis possibles.
e) Inexacte. Il ne doit pas subsister deux électrons célibataires sur les oxygenes. La formule

correcte est 0=C=0_.
f) Inexacte. H ne peut avoir quatre électrons externes (et ne peut donc pas former deux liaisons).

La formule correcte est H — ITI —Cl.

H
Exercice 4.6

Les especes suivantes, molécules ou ions, peuvent-elles exister ? Sinon, pour
quelle raison ?

a) NFs d) CHCl, g) BF,* i) ATH,~
b) XeF, e) SF, h) CH,~ k) CIF,0,
¢) AsCly f) IF, i) CO32 1) SO,

Il s’agit de déterminer s’il est possible de « construire » ces édifices covalents,
compte tenu des possibilités de former des liaisons qui caractérisent chacun des
éléments concernés.

M Quelles sont les raisons qui peuvent, a priori, conduire a une impossibilité ? Pensez
surtout a ce que doivent pouvoir offrir deux atomes qui se lient, et a ce qui détermine le
nombre des liaisons possibles pour un atome.

Pour chaque liaison a former, il faut soir deux électrons célibataires, soit une orbitale vide et un

doublet libre. Les impossibilités résultent :

—de I’absence d’une orbitale vide susceptible d’étre offerte a un atome (ou un ion) qui ne
possede que des doublets ;

— de I’absence, dans la couche externe d’un atome, d’orbitales vides permettant de désapparier
un ou plusieurs doublets de 1’état fondamental (création d’un « état de valence » différent),
afin de former un plus grand nombre de covalences.
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Solution

a) N posséde cinq électrons de valence (252, 2p?) ; existe-t-il un état possible dans lequel N
formerait cinq liaisons N-F ?

b) La couche externe de Xe (5s2, 5p®) comporte quatre doublets (un octet). Dans 1’état fonda-
mental il ne peut donc pas se lier au fluor qui ne possede pas d’orbitale vide mais un électron non
apparié. Peut-il néanmoins se lier a trois atomes de fluor ?

¢), d), e) Dans ces trois cas 1’atome central (As, C ou S) possede un nombre d’électrons de
valence égal a celui des liaisons que 1’on voudrait former. Mais ils ne sont pas tous non appariés.
La question est donc de savoir si ces atomes peuvent néanmoins former autant de liaisons.

f) L’iode posséde sept électrons de valence (5s2, 5p°) ; il n’est pas nécessaire de réfléchir tres
longtemps pour savoir s’il peut former six liaisons.

g) Il faut construire trois liaisons : a-t-on suffisamment d’électrons pour le faire ?

h), i), j) Veillez a respecter la régle de I’octet (ou du duet pour H) lorsqu’elle est obligatoire
(deuxieme période).

k) Cl est nécessairement I’atome central ; ni O, ni F ne peuvent former suffisamment de liaisons

car ils ne respecteraient plus la reégle de I’octet et ils sont trop petits pour s’entourer d’autant de
voisins.

1) SO, existe, ¢’est un ion sulfate. Peut-on, avec deux électrons en moins assurer la liaison de S
avec quatre O ?
Possibles : c, d, e, 1, j, k — Impossibles : a, b, f, g, h, 1

a: Viole la regle de I'octet - b : Xe ne peut avoir qu’un nombre pair de voisins ayant, eux, un
nombre impair d’électrons - f : il resterait un électron inemployé - g : la molécule n’a que 5 élec-
trons, elle ne peut pas former 3 doublets de liaison - h : C viole la régle de ’octet - 1 : il manque
deux électrons pour que les quatre atomes d’oxygene li€s au soufre soient entourés d’un octet.

Exercice 4.7

Dénombrez, dans les structures suivantes, les doublets liants o ou ar, les
doublets non liants (doublets n) et les orbitales vides présents dans les
couches externes.

a) AIF,- b) CCl, ¢) Si0, d) H,Te
e) CH,-CH,* f) H,C=CH-CH=0 g)0=CCl, h)H,C-CO-CH,"

La difficulté peut provenir du fait que dans ces formules, écrites de maniere usuelle,
les doublets libres ne sont pas indiqués, non plus que la plupart des liaisons simples
(o). Pour les composés a, b, ¢ et d vous devrez sans doute écrire d’abord les
formules de Lewis correspondantes [Ex. 4.4]. Mais vous devriez pouvoir travailler
de téte sur les composés e, f, g et h. Essayez...

Solution
Les formules développées de Lewis sont :
a) IF| B by c1-C-cl ©) 0=Si=0" d) H-Te—H
IE — All —FI
Bl
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H H
o+ o P _ _ |
© H-C-C-H 0 H-(=C-C=0 g 0=C-Cl ) H-C=C-C-H
H H H H H il H O H
Solution a b c d e f g h
Doublets o 4 2 2 2 6 7 3 8
Doublets 1 — — 2 — — 2 1 1
Doublets n 12 4 2 — 2 8 3
Orbitales vides  — 1 — — 1 -

Mésomérie

Exercice 4.8

Etablissez les structures électroniques (formules de Lewis) des molécules ou
ions suivants. Lorsque le cas se présente, écrivez les diverses formes méso-
meres qui les décrivent ; quelle idée peut-on se faire de la structure réelle de
ces molécules ou de ces ions ?

a) N,O, NO, NO,, NO,*, NO,~, NO;~ (N toujours atome central)

b) SO5%-, SO42-, PO~ (S ou P atome central)

c) Tous les ions possibles de formule générale (C10,)~ (Cl atome central)

M Dans le cas des ions, faut-il enlever, ou ajouter, le nombre d’électrons correspondant
a leur charge sur I’atome central, sur un autre atome ou simplement au nombre total
d’électrons avant d’écrire la structure ?

B Comment calcule-t-on les charges formelles sur les atomes de la molécule ? Ces
charges ont-elles une signification physique particuliere ?

M Quel critere, lié aux charges formelles, pouvez-vous utiliser pour comparer les stabi-
lités relatives de plusieurs formes mésomeres ?

Solution
- _— — +
* N,O N=N-0I < N=N=0l
°* NO IN=Q (nombre total d’électrons impair)

—

* NO, I0-N=Q <« =N-0 (nombre total d’électrons impair)
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4.8 Mésomérie a1

* SO;2 (sans écrire toutes les permutations possibles)

I 2 I P2 r_ O
0-5-0/| — |0-5-0| .. |0-§=C| .. |0-§-0
(0] O O O
* SO
B |6|| 2— |§| 12— /?\ ]2 /?\ 12— /?\ 2—
'Q—§—Q| AR 'O—E—()' A 'Q—ﬁ—Ql - 'Q—ﬁz@ > :o:ﬁ:o:
L O O O O O
* PO
|(:)—}|>—(j| - @—|1|>—(_)| - |(:)—|1|>—(j| s |(:)—|1|>=@ - @:ﬁzoj
. O O O O ] O
B B - o B
. Clo,- [@—oq [@— :1—@} [’Q_Cﬂ_@'} 0-Cl-0
0l ol

(Pour les ions ClO,~, ClO5~ et Cl1O,~, une seule structure est indiquée, mais on peut en
écrire respectivement trois, quatre et cing, sur le méme schéma que dans les cas précé-
dents).

Avez-vous remarqué que les ions P3-, SZ-et CI- ont la méme configuration électronique (ils sont
« isoélectroniques ») ? Par suite, les ions qu’ils forment avec un méme nombre d’oxygenes,
comme PO,3-, SO,* et C1O,, sont eux aussi isoélectroniques ; ils ne différent que par la nature
(principalement la charge) du noyau de 1’atome central, mais cela suffit pour que leurs caracteres
chimiques ne soient pas identiques.

B Lorsqu’un édifice covalent, molécule ou ion, peut étre décrit par plusieurs formules
structurales (formes mésomeéres en résonance), comment peut-on imaginer sa structure
réelle ? Quel rapport y a-t-il entre ces formules et la réalité ?

Ces formules ne sont que des formes modeles limites et aucune ne correspond individuellement
a une réalité physique. Cette réalité est un hybride de ces structures qui (notez le bien et vérifiez-
le) ne different que par la localisation de certains doublets.

Prenons I’exemple de I'ion nitrate NO5~: dans cet ion, les trois longueurs de liaison NO sont
égales, aucune des liaisons N—O n’est ni simple ni double ; elles sont toutes les trois partielle-
ment doubles, et indiscernables, comme le sont les oxygenes eux-mémes. On peut traduire cette
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indiscernabilité, de fagon approximative, par un schéma unique : (a) si on ne donne aucune loca-
lisation a la charge globale de 1’ion, ou (b) si on localise formellement la charge uniquement sur
les oxygenes, parce qu’ils sont plus électronégatifs que N :

-1

2) [0=N=0 b) ~1A0=N=0"1"

0 o-13

Ces trois liaisons sont de plus indiscernables géométriquement, formant entre-elles des angles
égaux, de 120 °.

Exercice 4.9

Travaillons encore un peu sur les exemples de I’exercice précédent. Les
propositions suivantes sont-elles vraies ou fausses ?

A) Les formules de Lewis différentes attribuables a une molécule ou un ion
covalent sont celles d’isomeres.

B) Dans NO,, les deux atomes d’oxygene ne sont pas équivalents.

C) Parmi les especes citées, N,O est la seule molécule ou deux atomes d’un
méme élément ne sont pas dans des situations identiques.

D) La longueur normale d’une liaison N-O étant de 0,136 nm et celle d’une
liaison N=0 0,114 nm, la longueur de la liaison azote-oxygene dans NO, est
a priori intermédiaire entre ces deux valeurs.

A) Le terme employé a été formes mésomeres : le terme isomere est-il synonyme ?

B) Si vous superposez par la pensée les deux formules indiquées, chacune des deux liaisons
azote-oxygene apparait une fois simple et une fois double.

C) II suffit de regarder la formule N,O.

D) Si vous faites une moyenne entre les deux formules, comment décrivez-vous la liaison azote-
oxygene ?

Solution

A) Des isomeres different par 1’enchainement (I’arrangement interne) des atomes ; ce n’est pas
le cas ici.

B) Les deux liaisons sont partiellement doubles et identiques par raison de symétrie.

C) L’azote central n’est évidemment pas dans la méme situation que 1’autre (il n’est pas lié¢ aux
mémes atomes).

D) Cette liaison est partiellement double, et sa longueur, intermédiaire entre les deux valeurs
indiquées, en témoigne.
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Liaison chimique -
Géométrie des molécules -
Moment dipolaire

Ce chapitre couvre I’essentiel de la matiere des chapitres 5, 6 et 7 de la 6 édition du
Cours de Chimie Physique.

PREALABLES

L
=
<C
b
=
S
<t
(%]

Vous trouverez, si vous en avez besoin :

Une liste des éléments avec leur numéro atomique (Annexe E)
Une table des rayons atomiques (Annexe F)

Une table d’électronégativités (Annexe G)

Un tableau de la classification périodique en fin de volume.
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Géométrie moléculaire (Modele V.S.E.P.R)

Exercice 5.1

Déterminez la géométrie des especes suivantes (le symbole souligné est celui
de I’atome central) :

1)COS  d)SF, g COCL, jHHCN m)SbF;  p)CH,*
b)CINO  e)SeF, hBF~ Kk SeF, n)ICL,  q) CHy

c) BF; f) H;S* i) XeF, 1) SbF; 0) NO,F 1) OXeF,

Un rappel succinct de la méthode a suivre (application des regles de Gillespie, ou méthode
VSEPR).

1) Déterminer la structure de Lewis, afin de connaitre le nombre de doublets, liants ou non-
liants, qui entourent I’atome central (dans une double ou triple liaison, on ne prend en compte
qu’un seul doublet). On définit ainsi le type AX,E, de la molécule (A : atome central ; X :
doublets liants ; E : doublets non liants ; m et n : nombre de doublets).

2) Définir la figure de répulsion correspondante (droite, triangle, tétra¢dre, bipyramide trigonale,
octaedre) en prenant en compte tous les doublets liants et non liants.

3) Définir la géométrie moléculaire (direction des liaisons, position relative des atomes) en ne
prenant plus en compte que les doublets liants, apres avoir éventuellement attribué aux doublets
non liants leurs positions préférentielles dans la figure de répulsion (équatoriales dans la bipyra-
mide trigonale, diagonalement opposées dans I’octaedre pour deux doublets non liants).

Exemple. Dans I’ammoniac NH;, I’azote est entouré de quatre doublets, trois liants et
un non liant ; la géométrie de cette molécule se définit donc en référence au tétraedre
(figure de répulsion), dans lequel I’une des directions est « occupée » par le doublet
libre. Les trois liaisons N-H forment une pyramide, définie par le centre du tétracdre,
ou se trouve N, et trois de ses quatre sommets, ou se trouvent les trois H. La molécule
n’a pas de géométrie tétraédrique mais une géométrie pyramidale (voir figure ex. 5.2).

Si vous avez déja fait les exercices 4.3 et 4.5, vous avez déja déterminé les structures
de Lewis de presque toutes les espéces en question ; sinon la premiere étape de la
méthode rappelée ci-dessus revient a faire d’abord ces exercices (prenez connais-
sances des commentaires de 4.3).

Solution
Type Figure de répulsion Géométrie moléculaire
a) COS AX, droite linéaire
b) CINO AX,E triangle enV
c) BF; AX, triangle triangulaire (plane)
d) SF, AXGE, tétracdre enV
e) SeF, AXE bipyramide trigonale (doublet libre équatorial)
f) HyS+ AXGE tétraedre pyramide
g) COCl, AX; triangle triangulaire (plane)

h) BF,~ AX, tétracdre tétraédrique
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i) XeF, AX,E, octaedre carrée

j) HCN AX, droite linéaire

k) SeFg AXg octaedre octaédrique

1) SbF; AXs bipyramide trigonale bipyramide trigonale
m) SbF; AXGE tétragdre pyramide

n) ICl; AXGE, bipyramide trigonale enT

0) NO,F AX, triangle triangulaire (plane)

p) CH;™* AX, triangle triangulaire (plane)

q) CH;~ AXGE tétraedre pyramidale

r) OXeF, AXSE octaedre « parapluie plan et carré »

Exercice 5.2

NH;, PH;, et AsH; sont isolélectroniques (méme formule de Lewis). Quelle

est leur géométrie commune ?

Les angles formés par leurs liaisons sont :

NH; : 107 °©30’PH; : 93 © 30’AsH; : 91 ° 30’

» Quelles valeurs attend-on a priori ?

» Comment peut-on expliquer ces différences entre prévision et réalité, ainsi
qu’entre les trois molécules ?

Solution

N et P et As se situent dans la colonne 15 et ils ont donc la méme configuration externe : s2, p3.
Dans les trois molécules I’atome central est entouré de quatre doublets, dont un non liant. Ce
sont donc des molécules du type AX3E ; leur géométrie se définit a partir d’un schéma tétraé-
drique dont I'une des quatre directions est occupée par le doublet libre. Les trois liaisons N-H,
ou P-H ou As—H forment les arétes d’une pyramide.

O\

L’angle normal entre deux liaisons doit étre, dans ces conditions, 109 ° 28, qui correspond a
I’angle du tétraedre régulier.
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Le fait que dans les trois cas I’angle des liaisons soit inférieur a 109 ° 28 s’explique par le fait
qu'un doublet libre est « plus encombrant » (plus répulsif pour les autres doublets) qu’un
doublet liant ; sa présence provoque donc un « resserrement » des trois liaisons. L’angle tétraé-
drique « normal » ne s’observe que dans des molécules ol I’atome central est entouré de quatre
atomes identiques (exemple : CH,).

Pour la seconde question, c’est 1’électronégativité de 1’élément central qui est en jeu (N : 3,0, P :
2,1,As :2,0,H:2,1). Elle détermine en effet le sens et ’intensité de la polarisation des liaisons,
donc le déplacement du doublet liant vers 1’atome central ou vers H.

Dans NH;, les doublets sont tres proches de N et se repoussent fortement, ce qui s’oppose a
I’effet de resserrement di au doublet libre. Dans PH; (liaison P-H non polarisée) et dans AsH;
(liaison faiblement polarisée vers H), la répulsion entre les doublets est moins forte. La faible
différence observée entre PH; et AsHj se justifie par une situation peu différente quant a la diffé-
rence d’électronégativité entre 1’atome central et H.

En résumé Géométrie pyramidale ; angle attendu 109 ° 28 - Diminution de I’angle des
liaisons provoquée par la répulsion du doublet libre - Différences entre les trois molécules dues
a la différence d’électronégativité entre N, P et As.

Exercice 5.3 Stéréoisomérie

Parmi les molécules suivantes, lesquelles peuvent exister sous deux ou
plusieurs formes stéréoisomeres ? Quel est le nombre de ces stéréoisomeres ?
(le symbole souligné est celui de 1’atome central).

a) CH,Cl, c¢) XeCL,F, e)BrF;

b) CIOF;  d) SOF, £) [Co(NH3);(H,0)313" )

(*) ce composé est un complexe, dans lequel un ion Co?* a formé six coordinences
avec 3 NH; et 3 H,O.

11 faut tout d’abord établir la structure de Lewis de ces composés et déterminer leur géométrie ;
puis rechercher les possibilités de stéréoisomérie, sachant que les stéréoisomeres sont des molé-
cules formées des mémes atomes et des mémes liaisons placées dans des situations spatiales
différentes.

Solution

a) AX,, géométrie tétraédrique. Les quatre sommets du tétracdre sont équivalents et de plus
équidistants deux par deux. Les différentes molécules que 1’on peut imaginer sont superposables
par simple rotation. Il n’y a pas de stéréoisomeres.
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b) AXs, bipyramide trigonale. Les deux oxygenes peuvent étre tous les deux axiaux, tous les
deux équatoriaux, ou encore 1’un axial 1’autre équatorial ; dans chacun des cas, il ne restera
qu’une fagcon de placer les trois F sur les positions libres comme le montre la figure ci-dessous :

F
F 0 0

Il'y a trois stéréoisomeres

c) AX,E,, géométrie carrée. Les quatre sommets du carré sont équivalents, mais non équidistants
(distance différente qu’il s’agit de deux sommets adjacents ou diagonalement opposés) ; Les
deux F ou les deux CI peuvent se trouver sur deux sommets adjacents ou sur deux sommets
Opposés.

Cl Cl
Cl—Xe—F F—Xe—F
F Cl

Il y a deux stéréoisomeres

d) AXs, bipyramide trigonale. Ce cas ressemble a b), mais il n’y a qu’un seul O a placer d’abord
selon seulement deux possibilités, axial ou équatorial.

\

O i
F— S° F—S°
+ F

Soit deux stéréoisomeres

e) AXsE, géométrie octaédrique. Il existe un doublet libre que ’on peut placer a priori sur
n’importe lequel des sommets équivalents de 1’octaédre, soit cinq atomes identiques a placer sur
cinq positions parmi six équivalentes : pas de stéréoisomérie.

f) AX¢, octaedre. Quels que soient les sommets utilisés, il n’y a que deux fagons de placer les
trois NH; et les trois H,O selon le schéma ci dessous :

B A
A | A A | B
(I) 3+ (II) C3+
7N, 7N
B B

Il n’y a donc que deux stéréoisomeres

(A symbolise les molécules d’eau et B les molécules d’ammoniac)
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Hybridation des orbitales atomiques

Un rappel succinct de la méthode a suivre (en se limitant aux cas des orbitales ns, np).
1) Déterminer la structure de Lewis respectant la regle de l’octet afin de connaitre le
nombre de liaisons o et 5t ainsi que celui des doublets non liants qui entourent I’atome
central.

2) Déterminer le(s) mode(s) d’hybridation des orbitales de I’atome central, sachant
que les électrons o sont décrits par des orbitales hybrides et les électrons par des
orbitales non hybridées (orbitales pures).

3) au cas ou plusieurs modes d’hybridation sont possibles, par exemple sp? ou sp’, et
s’il existe des doublets non liants, leur interaction répulsive est telle que le degré supé-
rieur d’hybridation est a retenir

Exemple. Pour I’eau H,0, I’oxygéne est entouré de 2 électronso , O électrons m et de
2 doublets non liants, d’ou la nécessité d’au moins 2 orbitales hybrides. Les trois
modes d’hybridation sont a priori possibles. L’hybridation sp’ représentera ces
doublets en moindre répulsion mutuelle (angle entre paires d’électrons de 109° au lieu
de 90°). On choisit donc cette solution qui conduit a une symétrie tétraédrique de la
répartition spatiale des orbitales et a une géométrie en V de la molécule d’eau avec un
angle de liaison voisin de 109°. En fait (cf. exercice précédent), la répulsion exercée
par les doublets non liants fait que I’angle HOH est inférieur a celui prévu par une
hybridation sp? totalement symétrique.

Exercice 5.4 Hybridation et géométrie

Déterminer la géométrie des especes suivantes :
HCN COS CO, CINO SF, COCl, NO,F NH; CH; SO,
SO; SO,~ NO;~ CH;* BF;

Solution en notant ng, n_ et nl le nombre de liaisons o, de liaisons 7, le nombre de doublets
non liants autour de 1’atome central (o : angle de liaison).

N, n, nl hybridation géométrie
HCN 2 2 0 sp linéaire
COS 2 2 0 sp linéaire
CO, 2 2 0 sp linéaire
CINO 2 1 1 (sp), sp? enV (o ~120%)**
SF, 2 0 2 (sp), (sp?), sp? enV (o < 109°)%*
COodl, 3 1 0 sp? plane triangulaire
NO,F 3 1 0* sp? plane triangulaire
NH;4 3 0 1 (sp?), sp? pyramidale (o < 109°)%**
CH;~ 3 0 1 (sp?), sp? pyramidale (o0 < 109°)**
SO, 2 1 1% (sp), sp? enV (a < 120%)**
SO, 3 1 0* sp? plane triangulaire (o0 = 120°)
SO, 4 0 0 sp3 tétraédrique (oo = 109°28”)
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NO;- 3 1 0* sp? plane triangulaire (o = 120°%)
CH;* 3 0 0 sp?, (sp?) plane triangulaire (oo = 120°)
BF; 3 0 0 sp?, (sp?) plane triangulaire (o = 120°)

* le(s) doublet(s) participe(nt) a la liaison.
** interaction des doublets non liants (¢f. commentaire de 1’exercice précédent).

CH;* et BF; : ’absence de doublet non liant conduit a choisir le mode inférieur qui assure une
moindre répulsion des paires de liaison (angle de 120° au lieu de 109°28”).

Remarque : il n’y a qu’un mode d’hybridation quelle que soit la formule mésomere
(SO,, SO;, NO;y).

Vous avez remarqué que le mode d’hybridation est unique quelle que soit la formule

mésomere de Lewis respectant la régle de 1’octet. Comme 1’indique le commentaire en

fin d’exercice 5.1, les trois oxygenes de NO5~ sont identiques, les distances expérimen-

tales N-O sont toutes égales.

L’hybridation des orbitales atomiques peut non seulement rendre compte mais de plus
expliquer, par recouvrement de proche en proche des orbitales non hybridées portées
par les atomes liés, la délocalisation des électronsm sur I’ensemble de la molécule
[Cours 5.3.2]. Exemple : NO;~ (cf. exercice 5.1)

Exercice 5.5

a) Quel est le nombre d’électrons du systeme st délocalisé pour SO, ?

b) Sachant que la délocalisation des électrons m favorise la stabilité, quelles
sont les géométries des molécules H-CO-CO-H (glyoxal) et C,Hg
(butadiene) ?

Solution

a) 4. Un électron « fourni » par chaque oxygene et deux électrons par le soufre.

b) Dans les deux molécules, les carbones et les oxygenes (2 liaisons o, une liaison st) sont
hybridés en sp2. Pour les carbones, les formules de Lewis (cf. schéma) prévoient deux liaisons
doubles séparées par une simple. La géométrie de ces molécules est plane pour permettre le
recouvrement maximum entre les orbitales 2p, portées par chacun des atomes de carbone ou
d’oxygene. Les liaisons « simples » de la formule de Lewis présentent un caractere partiel de
liaison 7. La libre rotation autour de ces liaisons « C—C » est rendue impossible. En conclusion,
les molécules sont planes, les angles de liaison sont voisins de 120°.

I II
11 existe toutefois deux géométries possibles I et II pour H-CO-CO-H

(0PN  H (OXN +0
C—C\ C-C
u’ o u’ “H
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Exercice 5.6 Structure moléculaire

Le brome Br et le fluor F donnent trois composés BrF, BrF; et BrFs.

1) Expliquez la possibilité de leur existence, et décrivez leur structure de
Lewis.

2) Br et F sont deux éléments de la colonne 17 (Halogenes) et ils ont donc a
priori des caracteres chimiques analogues. Pourtant les composés inverses
FBr; et FBrs n’existent pas. D’autre part, BrF; n’existe pas non plus, alors que
IF, ('iode I étant aussi un halogeéne) existe. Quelles raisons peuvent justifier
la non-existence de ces trois composés ?

En préalable, repérez d’abord la position des trois éléments dont il s’agit (Br, F et I) dans la clas-
sification périodique.

Solution

1) Clairement, ces trois composés correspondent a trois états de valence du brome [Ex. 4.3].

La couche de valence de Br a la configuration (4s2, 4p>) avec 7 électrons qui peuvent étre
engagés dans des doublets de liaison ou des doublets libres. De plus, I’atome Br est volumineux,
il peut s’entourer de plusieurs atomes et échanger ainsi un grand nombre de liaisons, pouvant
conduire a une structure de Lewis s’écartant de la régle de 1’octet. Il donne cependant, comme
les autres halogenes, des structures ayant un nombre impair de partenaires monovalents afin de
construire des édifices a nombre total pair d’électrons. Les formules de Lewis des trois
composés avec respectivement 7, 14 et 21 doublets sont donc :

IE\ /EI

IBr—Fl F-Br—Fl _ Br._

= TTHE F-1 > Fl
|E| IF|

2) Le fluor est un élément de la deuxiéme période, il respecte toujours la regle de 1’octet et ne
prendra donc qu’un seul voisin. L’atome I étant encore plus gros que celui de Br pourra
s’entourer d’un nombre plus grand de voisins. Il en aura au maximum 7.

F est le plus petit des halogenes, il respecte la regle de I’octet et il est monovalent ; Br est plus
petit que I, il peut s’entourer au maximum de 5 voisins.

Moment dipolaire

Exercice 5.7

Une seule des trois molécules CO,, CS, et COS possede un moment dipolaire
moléculaire non nul. Laquelle est-ce ? Pourquoi ? Quel est le sens de son
moment dipolaire ?

Le moment électrique d’une molécule (moment dipolaire moléculaire) est la résul-
tante géométrique des moments électriques propres aux liaisons.
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Pour répondre a une telle question il faut connaitre :

— I’état des polarisations (ou de non polarisation) des liaisons présentes dans la molécule : sens
de la polarisation éventuelle (sous la dépendance des différences d’électronégativités entre les
atomes concernés), et estimation comparative de 1’intensité de la polarisation des liaisons (a
défaut de connaitre la valeur du moment correspondant) ;

— la géométrie de la molécule, particulierement les angles formés par les liaisons polarisées.

Celle de COS a été établie en méthode VSEPR dans ’exercice 5.1 (molécule de type AX2

linéaire) et au moyen de la théorie de ’hybridation dans I’exercice 5.3 (2 liaisons o et 2 liaisons

7 : hybridation linéaire sp). Il en est de méme pour les deux autres molécules isoélectroniques de

COS.

0=C=0 0=C=S S=C=S

Solution

A priori, quel que soit 1’état de polarisation de leurs liaisons, les molécules CO, et CS, ne
peuvent pas étre polaires, par raison de symétrie ; quels qu’ils soient, les deux moments de
liaison, de méme valeur et de sens opposé, conduisent a une résultante nulle.

Reste le cas de la molécule mixte COS. O et S sont plus électronégatifs que C, mais O est plus

électronégatif que S (cf. Annexe G), de sorte que la liaison C=0 est plus fortement polarisée que

la liaison C=S (celle-ci ne I’est que tres faiblement, vu la tres petite différence d’électronégati-

vité entre C et S). Les deux moments de liaisons ont méme direction, mais des sens opposés :
0=C=S

Leur résultante n’est pas nulle, et elle est de méme sens que le moment de la liaison C=0.

Seule la molécule CSO possede un moment dipolaire non nul, orienté de C vers O.

Exercice 5.8

Les composés, molécules ou ions, étudiés dans I’exercice 5.1 pour leur
géométrie, sont-ils polaires ou non ? (c’est-a-dire, ont-ils un moment élec-
trique moléculaire non nul ou nul ?).
Un moment dipolaire moléculaire étant la résultante des moments de liaisons, sa nullité éven-
tuelle peut avoir deux origines :

— les liaisons présentes dans la molécule ne sont pas polarisées. C’est le cas des corps simples,
et c’est pratiquement aussi celui des hydrocarbures, formés uniquement de C et H dont les
électronégativités sont peu différentes, et dont les liaisons C—H sont trés peu polarisées ;

— la résultante des moments de liaisons (non nuls) est nulle. Cette éventualité est évidemment
dépendante de la géométrie moléculaire.

Examinez donc par rapport a ces deux criteres les composés que vous avez a étudier. Les valeurs
des électronégativités sont données dans 1’annexe G.

Solution

a) COS : polaire (cf. exercice précédent).
b) N et Cl ont la méme électronégativité, mais celles de N et O sont différentes ; la géométrie
n’intervient pas : molécule polaire.

¢) BF; : la résultante de trois vecteurs égaux issus d’un méme point, faisant un angle de 120°
entre eux dans un méme plan est nulle : la molécule est non polaire.
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d) SF, : molécule en V : polaire.

e) SeF, : bipyramide trigonale (paire libre équatoriale). Les moments des deux liaisons Se-F
axiales (colinéaires) s’annulent, et il reste a prendre en compte les deux autres, qui elles, ne sont
pas colinéaires : molécule polaire.

f) H;S* : contrairement au cas c), ici les trois liaisons ne sont pas coplanaires : molécule polaire.
g) COCl, : triangulaire plane. Les moments des deux liaisons C—CI ont une résultante qui est
colinéaire avec le moment de la liaison C=0 : molécule polaire.

h) BF,~ : tétraédrique. En raison de la symétrie que présente un tétra¢dre régulier, la somme des
moments de trois liaisons identiques orientées vers trois des sommets d’un tétraeédre est égale
(mais de sens contraire) au moment de la quatrieme liaison. En effet, 1’angle de chacune des trois
liaisons avec 1’axe de la quatrieme est égal a 180° — 109,5° = 70,5° avec cos(70,57) = 0,33 et
3(ucos70,5°) = u. La résultante des quatre moments est nulle : I’ion moléculaire est non polaire.
i) XeF, : carrée. Evidemment non polaire.

j) HCN : linéaire. Cas analogue a celui de COS. Molécule polaire.

k) SeF; : octaédrique. Les moments de liaison s’annulent deux par deux. Molécule non polaire.
1) SbFs : bipyramide trigonale. Les deux moments axiaux s’annulent. Dans le plan triangulaire,
la résultante de deux des moments (2ucos60° = w) se trouve en opposition du troisieme : les
trois moments équatoriaux s’annulent, la molécule est non polaire.

m) SbF; : pyramide. Comme pour f) : molécule polaire.

n) ICl; : en T. Les moments des deux liaisons qui constituent la barre du T s’annulent, reste le
troisieme. Molécule polaire.

0) NO,F : triangulaire plane. Molécule polaire.

p) CH;* : triangulaire plane. Molécule non polaire.

q) CH;™ : pyramidale. Molécule polaire.

r) OXeF, : parapluie plan et carré. Les moments s’annulent deux par deux sauf un : la molécule
est polaire.

Exercice 5.9

Les onze molécules (stéréoisomeres compris) dont il est question dans I’exer-
cice 5.3 sont-elles polaires ou non polaires ?

Comme dans [’exercice précédent, essayez de simplifier le probleme par étapes, en
cherchant systématiquement a associer les moments de liaison qui s’annulent, ou a
composer séparément les moments de liaisons du méme type (par exemple, pour
CIlO,F 3, les liaisons CI-F d’une part et les liaisons CI-O d’autre part). Souvent il

ne vous restera alors a comparer que deux moments (deux résultantes
« partielles », ou une résultante partielle et un moment simple de liaison).

Solution Non polaires : C1O,F;, si les deux O sont axiaux ; XeCL,F, si les deux Cl et les deux
F sont diagonaux — Les autres molécules sont a priori polaires (sous réserve de connaitre les
valeurs numériques des moments de liaisons).
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Exercice 5.10

Comment peut-on expliquer les faits suivants ?

» ClO;~ est polaire, mais NO;~ ne I’est pas.

» S04~ est polaire, mais CO;2~ ne I’est pas.

Pouvez vous localiser les charges sur les atomes des ions moléculaires ?

B Dans ’exercice 5.8, les deux raisons pour lesquelles un moment dipolaire peut étre
nul sont rappelées.

Trois de ces ions (ClO5~, NO;-, SO5%) ont déja été étudiés dans I’exercice 4.8. ClO5~ et SO;2-
sont isoélectroniques (méme nombre d’électrons), NO;~ et CO5% le sont aussi. La structure de
Lewis de CO;2 peut donc se décrire, comme celle de NO5-, par les trois formules mésomeres :

EXCENCS

* NO;~ et CO5* sont plans, de type AX; selon VSEPR (ou atome central hybridé sp? avec trois
liaisons o, une liaison 1), les angles de liaisons sont de 120°. L’existence de trois formules
mésomeres indique que les trois atomes d’oxygene sont équivalents que les trois liaisons sont
égales ainsi que les trois moments de liaison. La résultante de deux moments de liaison
(2ucos60 = ) se trouve en opposition avec le troisieme (cf. cas 1. — SbF5 — de I’exercice 5.7).
La résultante est nulle. Ces ions moléculaires sont non polaires. Les charges formelles des
liaisons se répartissent équitablement sur les trois oxygenes a savoir respectivement : —1/3 et
=2/3.

* ClO5 et SO5% sont pyramidaux, de type AX3E selon VSEPR (ou atome central hybridé sp?
avec trois liaisons o et un doublet non liant). Les différents moments de liaison ne peuvent
s’annuler : ces composés sont polaires. Il n’est pas possible a ce stade de nos connaissances de
répartir les charges sur les différents atomes.

Solution

Exercice 5.11 lonicité des liaisons

Le moment dipolaire mesuré du fluorure d’hydrogene HF est 1,82 D (debye).
» Quelle est la valeur algébrique des charges partielles & localisées sur H et
sur F ?

» Quelle est I'ionicité (% de caractere ionique) de la liaison HF ?

Un dipdle électrique est constitué de deux charges + Q et — Q séparées par une distance d.

Le moment dipolaire est une grandeur vectorielle dont le module p est le produit de la charge
électrique Q par la distance d, soit u = Q.d. Ce moment est souvent exprimé en Debye qui n’est
pas une unité S.I (1D = 3,33 1039 C.m.)

Solution En unités S.I. le moment dipolaire de HF est égal a :

u = 1,82 X 3,33 1030 = 6,06 103 C.m
Ne connaissant pas la distance internucléaire expérimentale, il nous faut I’estimer a partir des
rayons de covalence : d = ryy + 1 = 0,037 + 0,064 = 1,0 101 m d’oii :

q = wd = (6,06/1)1020 = 6,06 10-20 C, valeur que I’on rapporte a la charge de 1’électron
(1,60 1019 C)
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8 = (6,1 1029 /(1,60 10-1%) = 0,38

H et F portent donc respectivement de charges + 0,38 et — 0,38 (en unité électronique). Cette
valeur donne une mesure de 1’ionicité de la liaison : si elle était totalement ionique ces charges
seraient + 1 et — 1 ; I’ionicité vaut donc 0,38 : 1 = 0,38 (ou 38 %).

B On définit aussi ’ionicité comme le rapport du moment réel au moment fictif corres-
pondant a une structure ionique. Comment feriez-vous ce calcul ?

Si HF avait une structure ionique H*F-, chaque ion porterait une charge égale a + 1 ou — 1 (en

unité électronique), soit 1,60.10-1° coulomb. En admettant que la distance entre les deux ions
soit toujours 1,0.10-1° m, le moment dipolaire vaudrait

w=0.d=1,60.10"1 % 1,0.10-19 = 1,6.102° C.m
ou encore w=1,6.1029/3,33.1030 = 48 D.
D’ou I’ionicité : 1,82 /4,8 = 0,38.

Exercice 5.12

BrF a un moment dipolaire égal a 1,3 D.

a) Quel est le sens de la polarisation de cette molécule ?

b) Quelle est la valeur des charges partielles portées par les deux atomes ?

¢) Quel moment dipolaire peut-on attribuer par le calcul a BrF; et a BrFs ?
Quelles hypotheses doit-on faire pour effectuer ce calcul ?

a) C’est une question de différence d’électronégativité : mais est-il vraiment nécessaire de
rechercher la valeur de celles de Bretde F ?

b) Puisque w = Q.d, il faut connaitre la longueur de la liaison Br-F ; quelles données non
incluses dans I’énoncé sont nécessaires ? Il vous faudra aussi connaitre la relation entre le debye,
le coulomb et le metre [Ex. 5.11].

¢) La réponse est fondée sur la géométrie de ces deux composés, qu’il faut donc d’abord établir
[Ex. 4.9] ; ensuite ce sera peut-&tre plus simple que vous ne le pensez...

Solution

a) Le fluor est le plus électronégatif de tous les éléments ; il est donc, entre autres, plus €électro-
négatif que le brome et attire plus fortement les électrons que lui. La polarisation de la molécule
se traduit par I’'un ou I’autre de ces deux schémas :

+— 8+ ¥—

Br—F ou Br—F

b) La longueur de la liaison (distance entre les deux atomes) est égale & la somme des rayons de
covalence de Br (0,114 nm) et de F (0,064 nm) :

d=0,114 + 0,064 = 0,178 nm
Un calcul effectué comme dans 1’exercice 5.11 conduit a la valeur 0,15 (en unité électronique)
pour la valeur absolue des charges 8.
¢) BrF; est une molécule du type AX;E, (voir sa formule de Lewis plus haut). Sa géométrie est
donc celle d’une molécule « en T » (bipyramide trigonale, dont les deux doublets libres occu-
pent deux des positions équatoriales).
Dans BrFs, du type AXiE, les cinq fluors occupent cing des sommets d’un octaedre, le doublet
libre occupant le sixieme.
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Dans les deux cas certains des moments de liaison s’annulent deux par deux, et il n’en reste
qu’un (doublé d’une fleche sur les schémas précédents). Le moment résultant de chacune de ces
molécules est donc égal a celui d’une liaison Br—F : 1,3 D. Mais cette facon de calculer le
moment dipolaire moléculaire suppose que, dans une molécule polyatomique, le moment de

chaque liaison conserve la méme valeur que dans BrF (hypotheése d’indépendance des liaisons
dans une molécule), et également que les doublets libres n’interviennent pas.

Exercice 5.13

La molécule SO, ou S est I’atome central, a une géométrie en V [Ex. 5.4] : la
distance expérimentale SO est de 0,145 nm, : I’angle des deux liaisons S—O
est 119 °. Son moment dipolaire mesuré est 1,65 D.

Quelle est I’ionicité des liaisons ? Quelle est la valeur des charges localisées
sur S et sur les deux O ?

Une seule formule de Lewis ne suffit pas a décrire correctement la molécule SO, qui est un
hybride de trois formes mésomeres :

0-S=Q 0=5-0 0=5s=C

La premiere, ou la seconde, considérée seule, pourrait laisser croire que les deux liaisons S—O ne
sont pas identiques, mais 1’hybride de ces trois formes est symétrique. Les deux liaisons sont
donc en fait identiques, et les deux oxygenes indiscernables.

Solution

Dans ces conditions, le moment dipolaire résultant est porté par la bissectrice de 1’angle des
liaisons et, si on appelle ., le moment de chaque liaison, il vaut :

w = 2(pne,cos 119 °/2) = 1,65 D
On en déduit la valeur de pg_, : 1,63 D.

Vous vous trouvez maintenant devant un probleme qui se traite de la méme facon
que le précédent.

La charge portée par chaque O est de -0,23e, celle de S, +0,46e, I’ionicité est de 23%.

Exercice 5.14

Quel moment dipolaire peut-on attribuer au composé CHCl; (chloroforme)
sachant que pe_y =04 Det peg=15D?
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Solution

La molécule est tétraédrique, comme 1’est également CCl,. Dans cette derniere molécule, on
peut considérer que le moment dipolaire global (nul) est la somme de celui d’une des liaisons et
de la résultante de ceux des trois autres.

Cela montre que la somme des moments des trois liaisons C—Cl, orientées vers trois des
sommets du tétracdre, est égale et opposée au moment de la quatrieme, orientée vers le
quatrieme sommet du tétracdre. Autrement dit, la somme des moments de trois liaisons identi-
ques orientées vers trois des sommets d’un tétracdre est égale au moment de chacune d’elles (on
peut le vérifier, sachant que 1’angle de chacune de ces trois liaisons avec 1’axe de la quatrieme est
70,5 ° ; en effet cos 70,5 © = 0,33, de sorte que 3 (.cos 70,5 °) = ). Revenons maintenant au
cas de CHCl;...

Le moment du groupe CCl; est donc égal a celui d’une liaison C—CI (1,5 D), et il est porté par la
méme droite que la liaison C—H. Compte tenu du sens des différences d’électronégativités, il
s’additionne a celui de la liaison C-H :
/Cl
H=C— p molécule = 0,4 +1,5=19D

N

Cl

Exercice 5.15 Stéréoisomérie — Moment dipolaire

Le composé AsBr,Cl; peut exister sous trois formes stéréoisomeres.
1) Dessinez-les : quelle est a priori la plus stable ?

2) Calculez le moment dipolaire moléculaire de chaque stéréoisomere.
(MAS—Br = 1’3 D > Mas-c1 = 1’6 D)

Solution
Cl Br Br
Cl— As_ o c1As"\'Cl C1As"\’Br
) a Br a B 9 am a9

La raison qui peut rendre ces molécules plus ou moins stables est que Br est plus volumineux
que Cl, et que certaines positions lui sont plus confortables. Lesquelles ?

C’est autour des positions équatoriales que la situation est la moins répulsive (c’est la raison
pour laquelle les doublets libres, quand I’atome central en comporte, s’y placent préférentielle-
ment). Le stéréoisomere (I) est donc le plus stable.

Pour (I), le calcul se limite a composer les moments des trois liaisons équatoriales, puisque ceux
des deux liaisons axiales s’annulent. La résultante des deux moments des deux liaisons As—Br
est orientée selon la bissectrice de 1’angle qu’elles forment ; elle vaut 2 (1,3.cos 60 °) = 1,3 D.
Cette résultante est colinéaire et opposée au moment de la liaison As—Cl, de sorte que le moment
résultant est égal a 1,6 — 1,3 = 0,3 D, orienté de As (8+) vers Cl (5-).
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Pour (II), les moments axiaux d’une part et les moments équatoriaux d’autre part s’annulent. Le
moment moléculaire est donc nul.

Pour (I1I), 1a résultante des deux moments axiaux est 1,6 — 1,3 = 0,3 D ; elle est orientée de As
vers Cl. Celle des trois moments équatoriaux (calcul analogue au cas de (I)) est portée par la
bissectrice des deux liaisons C—Cl et vaut 0,3 D également. La résultante globale, somme de ces
deux résultantes partielles, fait un angle de 45 ° avec la direction des liaisons axiales : elle vaut
2 (0,3.cos 45 °) = 0,4 D.

Exercice 5.16 Structure moléculaire (récapitulation)

Trois éléments, X, Y et Z appartenant a la méme période, donnent avec le
chlore les trois composés suivants :

XCl; dont la molécule est plane et triangulaire ;

YCl, dont la molécule est tétraédrique ;

ZCl; dont la molécule est pyramidale.

a) Quelle est la configuration de la couche externe de chacun de ces
éléments ? Dans quelle colonne de la classification périodique se trouve-t-il ?
b) En présence d’ions Cl-, XCl; peut donner XCl,~, mais YCl, et ZCl; ne
réagissent pas. Déduisez-en dans quelle période se trouvent ces 3 éléments, et
identifiez-les.

c¢) Quelle est la géométrie de XCl,~ ? Possede-t-il un moment dipolaire non
nul ?

Solution

a) La connaissance de leur géométrie moléculaire permet d’établir la structure de Lewis des trois
composés :

Cl
 — I .o
Cl-X~-Cl Cl-Y~-Cl Cl-2-Cl
| (AX3)/(sp?) | (AX/(sp3) | (AX3E)/(sp3)
Cl Cl Cl

et d’en déduire la configuration de leur couche externe (état fondamental) :

X T ] colonne 13
Y [TI7T ] colonne 14
Z colonne 15

b) La formation d’un composé avec Cl-, dont la couche externe est constituée par un octet
complet (quatre doublets), nécessite une case vide qui est présente dans la structure AX;.

YCl, et ZCl; n’ont pas de case vide et I'impossibilité de la réaction montre précisément qu’ils
obéissent strictement a la régle de 1’octet, ils appartiennent donc a la deuxieme période : X est le
bore (Z=5),Y est le carbone (Z=06) et Z est 1’azote (Z=17).

¢) XCl,~ (c’est-a-dire BCl;~) comporte un atome central entouré de quatre doublets, tous liants ;
cet ion est donc, au regard des regles de Gillespie, du type AX,. En I’absence de doublets non
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liants, la figure de répulsion et la géométrie moléculaire se confondent, et il s’agit ici d’une
géométrie tétraédrique :

Cl

B e
o NSC

En raison de la symétrie que présente un tétraedre régulier, la résultante de quatre moments de
liaisons égaux (c’est le cas ici) orientés vers ses quatre sommets est nulle (cf. exercice 5.8 h.
BF,"). Cet ion présente donc un moment dipolaire nul.

Exercice 5.17 Sites positifs et négatifs

Identifiez les sites (atomes) porteurs de charges 8+ et d—, ou des plus impor-
tantes d’entre elles s’il y en a plusieurs, dans les molécules ou les ions
suivants :

a) ICI b) CH;Br c) HOCl d) H_(I%_O_ e) CO

Solution

a) Cl1 (&) est nettement plus électronégatif que I (8+).

b) On considere généralement, dans les composés organiques, que les liaisons C—H ne sont pas
polarisées (elles le sont, mais tres faiblement, sauf cas particuliers). Br (8~) qui est le plus élec-
tronégatif est donc excédentaire en €lectrons au détriment de C (8%).

¢) O (8"), le plus électronégatif des trois est excédentaire au détriment de H et C1 (8%).

Le moins électronégatif H, est plus déficitaire que CI (noter également que HOCI est 1’acide
hypochloreux). O est le plus électronégatif des trois éléments ; les deux autres atomes doivent
donc étre déficitaires, mais lequel 1’est le plus ?

d) 1l est facile, sur la base des électronégativités, de prévoir une charge 3+ sur C. Mais doit-on
considérer que I’'un des O porte une charge négative plus forte que celle de I’autre ?
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On peut écrire deux formes mésomeres (A et B) pour cet ion, dont la structure est mieux décrite
par I’hybride C ou les deux oxygenes sont indiscernables et, en particulier, portent la méme
charge :

H-C-0 H-C=0 H-C=0"1"2
[ - | ou I
[e) [e) 0—1/2
(A) B) ©

Les deux atomes d’oxygene sont excédentaires en électrons.

€) CO est un cas ou la prévision a partir de la considération de la seule différence d’électronéga-
tivité est en échec.

La structure de Lewis respectant la reégle de 1’octet est la suivante :
IC=0I

Elle comporte la mise en commun d’une paire d’électrons fournie par I’oxygene ce qui conduit
a une charge formelle de —1 sur C et de +1 sur O. D’un autre co6té, la différence d’électronégati-
vité entre les deux atomes indique que les liaisons CO sont polarisées (doublet de liaison déplacé
vers 1’oxygene). Il y a une compétition entre les deux effets, mise en commun d’une paire
d’électrons de 1’oxygene et différence d’électronégativité. 11 est difficile de prévoir a priori les
signes des charges portées par les deux atomes de cette molécule. L’expérience montre que ces
charges sont C (87) et O(d%), la valeur du module du moment dipolaire étant faible et égale a
0,1 D. Connaissant la distance internucléaire dans CO, égale a 113 pm on peut en déduire la
fraction de charge portée par les atomes : on trouve d = 0, 02. Cet exemple montre également
qu’il ne faut pas confondre la charge formelle attribuée aux atomes dans les structures de Lewis
avec la charge réelle qu’ils portent dans une molécule.

La molécule isoélectronique CS présente contrairement a CO un fort moment dipolaire, égal a
1,9 D (avec évidemment la polarisation C(8-) et S(8+)) ; dans ce cas I’influence de la différence
d’électronégativité est pratiquement nulle.

Exercice 5.18 Géomeétrie moléculaire

Quelle est la géométrie la plus probable pour la molécule H-CO-CO-H ?
Dans cette géométrie, est-elle polaire ?

Solution
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Chaque carbone forme deux liaisons, avec H et avec 1’autre carbone, et il est en plus lié a un
oxygene. Pour satisfaire la régle de 1’octet a la fois pour les carbones et pour les oxygenes, la
seule formule possible est la suivante :
H-C-C-H
|
OO

11 faut considérer successivement chacun des deux carbones comme « atome central » au regard
des regles de Gillespie. Chaque moitié de la molécule constitue un groupe de type AXj; et les
trois liaisons de chaque C (la double et les deux simples) sont coplanaires, en formant trois
angles de 120 ° :

Il s’agit d’un probléme de conformation (rotation autour d’une liaison simple). Les liaisons
C=0 sont fortement polarisées, avec un pole négatif sur I’oxygene. De ce fait, la conformation
ot les deux C=0 sont du méme co6té, donne lieu a un moment dipolaire (addition de deux
moments dipolaires de liaison), par contre I’autre donne lieu a un moment dipolaire résultant nul
(par compensation des deux contributions). Cette constatation ne nous permet cependant pas de
trancher en faveur d’une structure plus stable que 1’autre. Un autre parametre, que nous n’avons
pas encore évoqué parce qu’il n’entre pas dans le modele de Lewis, est la délocalisation des
doubles liaisons. Deux liaisons doubles séparées par une liaison simple sont conjuguées : le
caractere de liaison multiple se délocalise sur les trois liaisons ce qui stabilise la molécule (cf.
benzene). Pour que cette délocalisation soit maximale les quatre atomes doivent étre dans un
méme plan. La libre rotation est bloquée, et les deux formes planes existant [Ex. 5.5].
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Exercice 6.1 Etats de la matiére

Les états solide et liquide sont des états condensés et I’état gazeux un état non
condensé. Pour donner toute leur signification a ces deux termes, calculez le
volume moyen dont dispose une molécule dans le diazote solide, liquide et
gazeux. Dans chaque cas, recherchez également quelle est la fraction de
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I’espace occupé par les molécules (rapport du volume propre d’une molécule
au volume dont elle dispose).

Données : masses volumiques du diazote solide : 1,03 g.mL-!, et du diazote
liquide : 0,81 g.mL-!. Volume d’une molécule : 2,4.10-2° m3.

Solution

» Etat solide

® Masse d’une molécule :
m = masse molaire / constante d’ Avogadro = 28 g.mol~! / 6,02.1023 mol-! = 4,6.103 g.
* Nombre de molécules dans 1 mL :
N=1,03 gmL1/4,6.1023g = 2,2.102 mL-.
® Volume disponible par molécule dans le solide :
V=1mL/22.10%2 = 45102 mL = 4,5.10-2 m3.
* Fraction du volume occupée par les molécules :
2,4.102°m3/4,5.102m3 = 0,53 (ou 53 %, et 47 % de vide).

Pour interpréter ce dernier résultat, il est intéressant de savoir quelle fraction de 1’espace occu-
pent des spheres tangentes serrées les unes contre les autres, ou encore quelle proportion de vide
elles laissent entre elles. Comparez donc le volume d’un cube et celui de la sphere inscrite dans
ce cube.

* Volume d’un cube d’aréte égale a lcm : 1 cm?.
* Volume d’une sphére de diamétre égal 2 1 cm : 0,52 cmd.

On voit donc (bien que les molécules de diazote ne soient pas des spheres) que le taux d’occupa-
tion de 1’espace dans le diazote solide correspond a un empilement compact de molécules au
contact les unes des autres.

> Etat liquide

Le méme procédé de calcul donne :

* Volume disponible pour une molécule dans le liquide : 5,7.10-2° m3.

* Fraction de I’espace occupée : 0,42 (ou 42 %, et 58 % de vide).

Dans 1’état liquide, les molécules sont un peu desserrées par rapport a I’état solide, mais le gain

de liberté est minime.
> Etat gazeux

® Masse volumique (0 °C, 1 atm) = masse molaire / volume molaire normal.
p =28 g.mol-!/22 414 mL.mol"! = 1,25.103 g.mL-"
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On trouve ensuite :

* Volume disponible pour une molécule dans le gaz : 3,7.10-26 m3.

* Fraction de I’espace occupée : 6,6.10~ (0,06 %, et 99,94 % de vide).

En moyenne, une molécule dispose d’un espace 1 500 fois plus grand que son propre volume.

B En quoi ces résultats expliquent-ils la grande différence qui existe toujours entre les
enthalpies du fusion et de vaporisation (par exemple, pour le diazote, respectivement
0,7 et 5,6 kJ.mol!) ?

Pour provoquer ces changements d’état, il faut vaincre les forces de cohésion qui tendent a main-
tenir les molécules les unes contre les autres, et ces enthalpies mesurent 1’énergie nécessaire
pour réaliser le changement d’état. L’énergie nécessaire pour éloigner les molécules aux
distances qu’on trouve dans 1’état gazeux est beaucoup plus grande que celle qui est nécessaire
pour leur donner seulement un peu plus de liberté dans 1’état liquide.

Exercice 6.2 Définitions : Quantité de matiére, constante d’Avogadro,
mole

Donner les définitions de la quantité de matiere, de la constante d’ Avogadro et
de la mole.

Comment calcule-t-on la quantité de matiere a partir de sa masse ?

Solution
1. Ces définitions sont essentielles pour passer du niveau microscopique au niveau
macroscopique :

* la quantité de matiere, notée n, est une grandeur proportionnelle au nombre d’entités
élémentaires N contenues dans la substance considérée (spécifiques de cette substance) ;

¢ le coefficient de proportionnalité entre le nombre N et la grandeur n est appelée constante
d’Avogadro et notée N,

—soitN =N, .n;
— N, est une constante déterminée expérimentalement et dont la valeur est :
N, = 6,022.1023 mol-!

® La mole est la quantité de matiere qui contient autant d’entités élémentaires qu’il y a

d’atomes dans 0,012 kg de carbone-12.
2. Calcul de la quantité de matiere a partir de sa masse :

n =miM

Dans la relation liant n, m et M, I’introduction des unités lors du calcul d’une de ces trois gran-
deurs permet de ne pas faire d’erreur.
Exemple d’application pour une masse de 43,5 g de butane (de masse molaire 58 g/mol) :
n = 43,5g/58 g.mol-! = 0,75 mol

Exercice 6.3 Calcul de quantité de matiere

Dans les deux tableaux ci-apres, donner des valeurs numériques aux lettres.
Le premier tableau concerne des liquides ou des solides, et le second
concerne des gaz (les valeurs des masses molaires atomiques se trouvent dans
I’ Annexe E).
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Glucose (CgH1,06) (a) 35 (b)

Acide sulfurique (H,SO,) (c) (d) 549

Cuivre (Cu) (e) (f) 72 mg

D.D.T. (Cy4 Hy Cls) (@ 1,2. 103 (h)

Alumine (i) 2,41 2458 g

Silice ) 1,7.102 10,2 kg
TABLEAU 1

Difluor (F,) (k) () (m) 02L

Argon (Ar) (n) (o) 0,270 kg (p)

Ozone (a) (r) 1,4.103 g 0,662 m3
TABLEAU 2

La détermination des données manquantes est fondée sur la relation qui existe entre M, m et n
[Ex. 6.2]. La masse molaire peut étre calculée par addition des masses molaires atomiques
(formule du composé indiquée), ou étre déduite des valeurs de m, n ou V.

Solution
(a) 180 gmol! (d) 0,55 mol (2)3544 gmol! (j)60gmol!  (m)0,34mg (p)1533L
(b)630¢g (e) 63 gmol™! (h)043 ¢ (k)38 gmol!  (n) 40 g.mol-! (q) 48 g.mol!

(© 98 gmol! () 1,14.103mol (i) 102gmol!  (1)89.103mol  (0) 6,75 mol  (r) 29,2 mol
g

Exercice 6.4 Relation entre masse et quantité d’atomes

Parmi les échantillons de matiere suivants, quel est celui qui contient le plus
grand nombre d’atomes ?

a) 1 g de zinc ¢) 1 g d’hélium

b) 1 g d’ammoniac NH; d) 1 g de benzéne CqHg
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de matiere. Une quantité de matiere correspond a la fois a une certaine masse (la
masse molaire, atomique ou moléculaire) et a un nombre défini d’entités constitu-
tives de la matiere. Mais attention : ces entités constitutives vont étre soit des atomes
(zinc, hélium), soit des molécules (ammoniac, benzéne).

Déterminons d’abord la quantité de matiere n, égale a m/M, que représente chacun des échan-
tillons [Ex. 6.2] (les masses molaires atomiques sont disponibles dans 1’ Annexe E).
ayn=1g/654 gmol! = 1,53.10-2 mol c)n=1g/4gmol! =25.10" mol
byn=1g/17 gmol! = 5,9.10-2 mol dyn=1g/78 gmol! = 1,28.10-2 mol

Pour Zn et He, n représente une quantité d’atomes. Mais pour I’ammoniac et le benzene n repré-
sente une quantité de molécules, qu’il faut multiplier par le nombre d’atomes constituant la
molécule : 4 pour I’ammoniac et 12 pour le benzeéne. La quantité d’atomes dans chaque échan-
tillon est donc en définitive :

a)n = 1,53.102mol ¢)n =2,5.10"1 mol

b) 4n = 2,36.10-! mol d) 12n = 1,54.10! mol

C’est donc 1I’échantillon (c) qui contient le plus d’atomes. Une mole correspondant a
6,02.1023 atomes, il en contient 2,5.10-! mol X 6,02.1023 mol-! = 1,5.1023 atomes.

Exercice 6.5 Pression d'un gaz

Pourquoi la pression d’un gaz dans une enceinte augmente-t-elle si on éleve
sa température, ou si on augmente la quantité de ce gaz, et diminue-t-elle si on
augmente le volume qu’il occupe ?

Solution

Ne répondez pas « Parce que p = nRT/V »... ! La loi des gaz parfaits traduit formellement et
quantitativement cette dépendance de la pression vis-a-vis des autres variables d’état que sont 7,
V ou n, mais ne I’explique pas. Il n’est pas bon de ’appliquer mécaniquement dans les
problémes, et bien des erreurs peuvent étre évitées si on a clairement pris conscience de la réalité
physique qu’elle recouvre.

C’est une loi macroscopique (les grandeurs p, V, T, et n sont mesurables a notre échelle), mais
elle traduit une réalité microscopique (a 1’échelle des molécules).

M Quelle est I’origine de la pression exercée par un gaz, sur une paroi ?

La pression traduit une action du gaz sur la paroi, et cette action résulte des chocs exercés
sur elle par les molécules du gaz, toujours en mouvement. Plus il y a de chocs par unité de
surface et par unité de temps, et plus ces chocs sont énergiques, plus la pression est forte.
Fréquence et énergie des chocs, tout est 1a. Comment alors expliquer les effets d’une variation de
la température 7, du volume V ou de la quantité n de gaz ?

® Augmentation de la quantité de gaz contenue dans un volume donné (augmentation de n) : on
augmente le nombre de molécules par unité de volume, donc aussi le nombre de chocs par
unité de surface de la paroi pendant un intervalle de temps donné.
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* Diminution de volume offert a une quantité donnée de gaz : la conséquence est la méme.

® Augmentation de la température : on augmente 1’agitation moléculaire, la vitesse de transla-
tion des molécules et leur énergie cinétique ; les chocs sont a la fois plus fréquents et plus
forts, et p augmente.

Bien entendu, une diminution de n ou de 7, ou une augmentation de V, auraient les effets

inverses.

Essayer de voir mentalement les molécules du gaz, I’augmentation ou la diminution de leur

nombre par unité de volume si n ou V (ou les deux) varie, la modification de leur vitesse si T

varie.

La relation p = nRT/V apporte I’aspect quantitatif (la pression est une fonction linéaire de n/V et
de 7), et permet de prévoir le résultat d’une variation simultanée de plusieurs variables.

Exercice 6.6 Pression d’un gaz

La pression exercée par un gaz est fixée si n, Vet T sont fixés, quelle que soit
la nature de ce gaz. Or la pression résulte des chocs des molécules de gaz sur
les parois, et on aurait pu s’attendre a ce que ces chocs soient d’autant plus
forts, et la pression d’autant plus grande, que la masse des molécules est plus
grande. Pourquoi n’en est-il pas ainsi ?

Solution

M La force des chocs est liée a la valeur de ’énergie cinétique des molécules. Que dit
la théorie cinétique des gaz a propos de cette énergie cinétique ? De quoi dépend-elle ?
Premier point : les molécules d’un gaz n’ont pas toutes la méme énergie cinétique, et on ne peut
parler que d’énergie cinétique moyenne.

D’autre part, cette énergie cinétique moyenne ne dépend que de la température, puisqu’elle vaut
3/2 kT (k : constante de Boltzmann). A une température donnée, elle est la méme quelle que soit
la nature du gaz, et quelle que soit, par conséquent, la masse des molécules. Ceci implique
évidemment, puisque par ailleurs cette énergie cinétique est aussi égale a mv2/2, que la vitesse de
translation des molécules soit d’autant plus faible que leur masse est plus grande.

Cette réponse a la question posée explique également que la pression varie de la méme fagon en
fonction de la température pour tous les gaz (loi de Gay-Lussac).

Il y a donc une relation tres directe (a laquelle vous n’aviez peut-&tre pas pensé) entre la loi des
gaz parfaits (loi macroscopique) et la théorie cinétique des gaz (théorie microscopique).

Exercice 6.7 Loi des gaz parfaits

a) Quelle est la quantité de gaz qui occupe un volume de 80 L sous une pres-
sion de 2,5 bar et a 60 °C ?

b) Quel serait le volume occupé sous 1,8 bar et a 20 °C ?

¢) Que signifie ’expression « volume ramené aux conditions normales de
température et de pression » ?

d) Quel est le volume occupé par une mole de gaz parfait a 0 °C sous la pres-
sion de référence ?
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Solution
a) La loi des gaz parfaits s’écrit :

44

RT

La quantité n se calcule facilement a condition d’utiliser pour toutes les grandeurs physiques les
unités du Systéme International : n en mol, p en Pa, V en m3 et T en K. Notons que
1 Pa = 1 Nm2 (par définition de sorte que 1 Pa.m?® = 1 N.m = 1J). Par ailleurs, la constante R
vaut 8,314 JK-Imol-!, soit :

n =

) 3
n = 25107 Pax0.080m” _ 8,21 mol

8,314 JK 'mol™" x 293 K

b) Pour une quantité donnée de gaz, le volume occupé dépend de la température et de la
pression :

V v
n =Pl _ P2l

RT, ~ RT,
T.

V2 = leﬂx—z
Py T

5
Vy = 0,080 m’ x 2310 Pa,, 299 K
1.8.10°Pa 333K

¢) Le volume occupé par un gaz dépend non seulement de la quantité de ce gaz mais aussi des
conditions de température et de pression dans lesquelles se trouve le gaz. Si on veut comparer
des quantités de gaz, il faut comparer les volumes occupés dans les mémes conditions de tempé-
rature et de pression.

Habituellement on choisit les conditions «normales» qui sont py = 101325 Pa et
Tn = 273,15 K. C’est dans les conditions normales de température et de pression qu’une mole
de gaz parfait occupe le volume :

3
soit : = 0,098 m

” _ 1mol x8314 JK 'mol ' x273,15K
m.TpN 101 325 Pa
Soit : V

oy = 0,022413 m’mol”

d) Sous la pression de référence, p° = 105 Pa, et 2 0 °C (= 273,15 K), une mole de gaz parfait
occupe le volume :

1 mol x 8,314 JK 'mol™" x 273,15 K
10° Pa
S0t : V:(273,15K) = 0,022710 m’mol ™

Ve (273,15K) =

Exercice 6.8 Constante des gaz

La constante R (constante des gaz) intervient souvent dans les calculs.
Calculez la valeur de R, sachant que le volume molaire du gaz parfait pris

dans les conditions normales de température et de pression est de
22,414 L.mol-!.
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Solution

11 suffit d’attribuer a P, V, n et T des valeurs cohérentes correspondant a une mole de gaz dans les
conditions normales (101 325 Pa, 273,15 K). En portant ces valeurs dans la relation pV = nRT
on peut calculer R.

® Unités SI : 1 mol de gaz occupe, a 273,15 K et sous une pression de 101 325 Pa, un volume de
2,2414.10-2m3. Donc :
R = 2Y _ 101325 Pax 2241410 °m’mol '
nT 1 mol x 273,15 K

B Pourquoi, exprime t-on R en JK~! mol-! (J : joule) et non en Pa.n?.K-!.mol-! ?

= 8,314 JK 'mol ™’

Les deux expressions sont équivalentes et correctes, mais la seconde est plus simple et fait appa-
raitre une unité d’énergie, le joule, qui intervient souvent en thermodynamique. Le passage de
I'une a l'autre se justifie ainsi: 1 Pa = 1 N.m2 (par définition) de sorte que 1 Pa.m3 =
INm2m3=1Nm=11J.

Exercice 6.9 Masse volumique des gaz

8 g d’un gaz dont la masse molaire est 44 g.mol-! se trouvent, a 25 °C, sous
une pression de 1,8.10° Pa. Quelle est, dans ces conditions, la valeur de sa
masse volumique ?

Solution

Le volume n’est pas entierement défini par T et p, car il dépend aussi de la quantité de matiere n :
V = nRT/p (relation 2) ; n peut se déduire des données : n = m/M (relation 3).

Vous pouvez remonter du calcul de n a celui de p, en utilisant successivement les trois relations
(3), (2) et (1), mais il est plus élégant de les intégrer d’abord en une seule relation avant d’utiliser
les données numériques :

Het2)—>p= n%lt%“ et compte tenude (3) : p = %1%

En portant dans cette relation les valeurs numériques de 1’énoncé, exprimées dans les unités
convenables (M = 4,4.102 kg, T = 298 K) on trouve p = 3,2 kg.m=3.
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Vous pouvez préférer une démarche plus proche de la réalité physique, plus intuitive, et en méme
temps plus générale puisqu’elle est indépendante de la masse du gaz.

Dans les conditions normales (0 °C, 1 atm), 1 mole du gaz occupe 22,4 litres, mais dans les
conditions indiquées, le volume molaire vaudrait :

5
V= 224 Lmol ' x L013.10" Pa 298K _ 30y 0!
1,8.10°Pa 273K

Dans ces conditions, p = M/V = 44 g.mol-! : 13,8 L.mol-! = 3,2 g.L-1 = 3.2 kg.m™

Exercice 6.10 Agitation moléculaire

Une démonstration classique, a propos de la vitesse de translation des molé-
cules de gaz, consiste a placer simultanément aux deux extrémités d’un long
tube de verre un tampon d’ouate imprégné d’ammoniaque (d’ou se dégage du
gaz ammoniac NH;) et un autre imprégné d’acide chlorhydrique (d’ou se
dégage du chlorure d’hydrogene HCI gazeux). Les deux gaz progressent I'un
vers 1’autre dans le tube et leur point de rencontre est rendu visible par la
formation d’un petit nuage blanc, constitué de microcristaux de chlorure
d’ammonium NH,CI qui se forment quand ils réagissent ensemble.

a) Ce nuage se forme aux 3/5 de la longueur du tube, a partir de 1’extrémité ou
se trouve I’ammoniac. Comment montreriez-vous que cette observation
illustre bien la relation qui existe entre la vitesse moyenne des molécules d’un
gaz et leur masse.

b) La mé&me démonstration pourrait étre faite avec les deux gaz que sont le
chlorure d’hydrogene HCI et la méthylamine CH;NH,. En quel point du tube,
en partant de I’extrémité ou se trouve HCI, verrait-on apparaitre le petit nuage
blanc ?

Solution

a) La premiére relation est la définition de 1’énergie cinétique moyenne, qui fait intervenir a la
fois la vitesse moyenne des molécules et leur masse : E, = 1/2 mv2. La seconde relation indique
que cette énergie cinétique moyenne est fonction seulement de la température : E, = 3/2 kT. Si
on affecte I’indice 1 a I’ammoniac et I’indice 2 au chlorure d’hydrogene, on peut écrire :

Tarv? = Ly = 3k
5 171 5 2V2 3
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2
M IM [
d’ou : v_; =2 et RN i 36,5 = 1,46
v M, Vv, M, 17

v, représente approximativement une fois et demie v,, ou encore v, et v, sont dans le rapport de
3 a2, comme le sont les distances parcourues pendant le méme temps par I’ammoniac et le chlo-
rure d’hydrogene respectivement.

b) Les masses molaires de HCI et CH;NH, sont respectivement 36,5 et 31 g.mol-!. Le mode de
calcul précédent permet d’établir que le rapport de leurs vitesses moyennes respectives est 0,92
(HCI étant le plus lent). La rencontre des deux gaz aura donc lieu, et le petit nuage apparaitra,
presque au milieu du tube, mais un peu plus pres de I’extrémité ou se trouve HCI (une plus
grande précision n’est pas justifiée, car ce petit nuage n’est pas ponctuel et sa position n’est pas
définie de facon vraiment exacte).
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Structure des cristaux

Ce chapitre couvre I’essentiel de la matiere du chapitre 9 de la 6° édition du Cours de
Chimie Physique.
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Exercice 7.1 Structure de I'oxyde de magnésium MgO

La structure ci-apres représente la maille élémentaire de 1’oxyde de magné-
sium MgO. Son parametre de maille a est égal 2 4,1 A.

a) De quel type de structure s’agit-il ?

b) Décrire la structure en considérant la maille élémentaire ayant pour origine
les ions Mg2+.
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00> }
Y Mg2+

¢) Quel est le polyedre de coordination formé par les ions O2- autour de 1’ion
Mg+, en déduire celui formé par les ions Mg2+ autour de 1’ion O%.

d) En considérant la maille élémentaire ayant pour origine les ions OZ,
décrire la structure en terme d’empilement de polyedres.

Solution

a) Dans la maille élémentaire présentée ci-dessus, les ions O~ décrivent un réseau cubique a
faces centrées dans lequel les ions Mg2* occupent la totalité des sites octaédriques. Cette
maille cristalline est donc la méme que celle du chlorure de sodium (NaCl) souvent prise comme
exemple.

b) En considérant deux mailles élémentaires, la maille élémentaire, ayant pour origine un ion
Mg?2+, apparait (en rouge sur la figure ci-dessous) : les ions Mg?+ forment un réseau cubique a
faces centrées dans lequel les ions O%- occupent la totalité des sites octaedrlqu%s Les deux
réseaux cubiques a faces centrées sont décalés (sur la figure) d’une translation 1 = 1/2 5.

¢) Comme nous 1’avons vu 2 la question a, les ions MgZ* occupent la totalité des sites octaédri-
ques du réseau cubique a faces centrées formés par les ions O, Le polyedre formé par ces
derniers autour de I’ion Mg?* est donc un octaédre. De méme, le polyédre de coordination
formé par les ions Mg2*+ autour de I’ion O%- est un octaédre. Dans la figure ci-dessous, est
dessiné le polyedre de coordination autour de I’ion Mg2+ situé au centre de la maille élémentaire.

d) Afin de décrire la structure de MgO en termes d’empilement d’octagdres nous allons consi-
dérer I’octagdre dont le centre (I'ion MgZ*) a pour coordonnées (1/2, 0, 0).
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Nous allons dans un premier temps considérer les octaedres voisins situés dans un méme plan
(z =0): cet octaedre possede (i) 4 octacdres voisins et il partage un sommet avec chaque
octaedre (ii) 4 autres octaedres voisins et il partage une aréte avec chaque octaedre.

Considérons maintenant les octa¢dres voisins dont les centres ont une coordonnée z égale a 1/2
et — 1/2. L’octaedre possede 8 octaedres voisins et il partage une aréte avec chaque octaedre.

Considérons enfin les octaedres voisins dont les centres ont une coordonnée z égale 1 et —1.
L’octaedre possede 2 octaedres voisins et il partage un sommet avec chaque octaedre.

En résumé, I'octaédre dont le centre (I'ion Mg2+) a pour coordonnées (1/2, 0, 0) partage ses
6 sommets avec 6 octaédres voisins et il partage également ses 12 arétes avec 12 autres
octaedres voisins. Enfin, I’ensemble des octa¢dres posseéde aussi cet environnement.

Exercice 7.2 Structure du dioxyde de titane

Il existe trois variétés allotropiques du dioxyde de titane (TiO,) : la structure
brookite, la structure anatase et la structure rutile. C’est a cette derniere que
nous allons nous intéresser. La maille élémentaire de la structure rutile est de
symétrie quadratique ; ses parametres de maille sont a = b = 4,58 A,
c=295Acta=p=y=090.
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Solution

Au sein de la maille élémentaire, les coordonnées de tous les ions présents
sont :

Ti*+: (0,0,0);(0,0,1);(1,0,0);(1,0,1); (0, 1,0); (0, 1, 1) 5 (1, 1,0) ; (1,
1, 1);(1/2,1/2, 1/2)

0>:(03,0,3,0); (0,3, 0,3,1);(0,7,0,7,0); (0,7,0,7, 1) (0,8, 0,2, 1/2)
0,2, 0,8, 1/2)

a) Faire une projection de cette maille dans le plan de base (Z b ). Dessiner
alors la maille de TiO, en perspective.

b) Calculer les différentes distances Ti-Ti au sein de cette maille. En déduire
la coordinence du titane par rapport a lui-méme.

¢) En considérant I’ion titane au centre de la maille, calculez toutes les
distances Ti-O. En déduire la coordinence du titane par rapport a I’oxygene.
d) Calculer la masse volumique de TiO, de structure rutile.

Données : Ny=6,02.10-23 mol-! ; M; = 48 g.mol™" et M, = 16 g.mol™!

a) La maille élémentaire de la structure rutile est de symétrie quadratique et ses parametres de

maille sonta = b = 4,58 A, c =295 Acta = B =y =90°. Le plan de base (2 ,? ) est donc
un carré dont la longueur du coté est égale a 4,58 A. 1l s agit donc de placer tous les ions de la

le é1é : < . > >
maille élémentaire dans ce plan. Les coordonnées des ions dans le plan de base (a , b ) ne seront
pas indiquées, seule la coordonnée z de chaque ion sera précisée. A partir de cette projection, la
maille élémentaire de la structure rutile peut étre construite. (Figures ci-dessous).

b, 0,1O— —(o.1
0.1@ L8 c
O1 a
@12 L
7 0,10 Oo.1
Projection de la maille rutile sur le plan de base (5,17) Maille rutile en perspective

b) Pour calculer les distances Ti-Ti, nous allons considérer I’ion Ti** en (0, 0, 0). Cet ion Ti*+ a
comme voisins :

* 4 jons Ti*+ distants de a ; d,(Ti-Ti) = 4,58 A 01— Do
* 2 ions Ti** distants de ¢ ; d,(Ti-Ti) = 2,95 A d4(Ti-Ti) o ‘ @®

* 8ions Ti** (4ionsenz = 1/2etdenz = -1/2) ’ S

distants de d que nous devons calculer (d;(Ti-Ti)). o ®

En appliquant le théoréme de Pythagore : @2

dy(Ti-Ti) = (i)2+ (9)2 =3,56 A

0,10

O

0,1

2

2
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En appliquant ce raisonnement aux autres ions Ti%*, nous trouvons le méme résultat. Les ions
Ti** possedent donc deux ions Ti** voisins distants de d,(Ti-Ti) = 2,95 A. La coordinence
du titane par rapport a lui-méme est donc : Ti/Ti = [2].

¢) Considérons I’ion Ti* en (1/2, 1/2, 1/2), il posseéde comme voisins :
* 2 jons O% situés dans le méme plan z = 1/2 distants de d,(Ti-O) (a calculer)
* 4 jons OZ situés dans les plans z = 0 et z = 1 distants de d,(Ti-O) (a calculer)

En appliquant le théoreme de Pythagore, dy(Ti-0)

* d,(Ti-0) = /(0,3a)” +(0,3a)” = 1,94 A

* dy(Ti-0) = J[(o,za)2+(o,2a)2]+(§)2 = 1,96 A

En appliquant ce raisonnement aux autres ions Ti**, nous trouvons le méme résultat. Les ions

Ti%** possedent donc comme voisins : deux ions O distants de d,(Ti-O) = 1,94 A et quatre
ions 0% distants de d,(Ti- O) = 1,96 A. Les deux distances étant trés proches, la coordi-
nence du titane par rapport a I’oxygene est donc : Ti/O = [2 + 4]. La valeur de la coordinence
nous indique que le polyedre de coordination formé par les ions O2- autour de I’ion Ti*+ est un
octaedre 1égerement déformé.

d) La masse volumique du composé TiO, de structure rutile est égale a
_ ZrioMrio,
NA VMaille

Calculons le nombre de groupements formulaires TiO, par maille, Z :

—le nombre d’ions Ti** est égal a: ny; = (8 x %) +1 =2

— le nombre d’ions O*est égala: n, = (4 x 2) +2 =4

La formule cristallographique s’écrit donc Ti,O, et le nombre de groupements formulaires par
maille vaut donc Z = 2.

La masse molaire de TiO, est égale a :
My, = My; + 2M, = 48 g.mol-! + 2 X 16 g.mol~! = 80 g.mol!
Le volume de la maille élémentaire est égal a :
Vigaitie = @2 X ¢ = (4,58.10-8 cm)? X (2,95.10-8 cm) = 6,189.10-2 cm?
La masse volumique de TiO, est donc égale a :

Zrio, 2 x 80 g.mol_l _ 160 g.mol_1
NiVaaitie  6,02.10° mol™ x 6,189.102 cm® 6,02 x 6,189 mol™" cm

p= =43 gcm3

Exercice 7.3 Structure du graphite

Le graphite cristallise dans une structure de symétrie hexagonale. La maille
élémentaire du graphite possede les parametres de maille suivants : a = b =
246 A,c =6,09A, 0 =p=90"ety = 120°.
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Les coordonnées de tous les atomes de carbone dans la maille élémentaire
sont :

0,0,0);(0,0,1);(1,0,0);(1,0,1);(0,1,0); (0,1, 1) ; (1, 1,0) ; (1, 1, 1) ;
0,0, 1/2);(1,0,1/2) ; (0, 1, 1/2) ; (1, 1, 1/2) (2/3, 1/3,0) (2/3, 1/3, 1) ; (1/3,
2/3,1/2)

a) Faire une projection de cette maille dans le plan de base (3 ,?) en distin-
guant les atomes de carbone qui sonten z = 0 ou 1 de ceux qui sonten z = 1/2.
b) En considérant plusieurs mailles élémentaires, décrivez 1’organisation des
atomes de carbone en z = 0 (ou z = 1) puis en z = 1/2. Décrire maintenant
la structure graphite en terme d’empilement.

¢) Calculer les distances C-C qui semblent intéressantes pour étudier la cohé-
sion de cette structure. Commenter.

d) Calculer la compacité de la structure du graphite. Commenter.

Solution

a) La maille élémentaire de la structure du graphite est de symétrie hexagonale et ses parametres

de maille sonta = b = 2,46 A, ¢ = 6,69 A, o = p = 90° ety = 120°. Le plan de base (@ , 5 )
est donc un losange dont la longueur du coté est égale a 2,46 A. 1l s’agit de placer tous les
atomes de carbone de la maille élémentaire dans ce plan. Les coordonnées des atomes dans le

> > S .
plan de base (a ,b ) ne seront pas indiquées, seule la coordonnée z de chaque atome sera
précisée.

Q C en z=0 et z=1

® Cenz=12

b) Afin de décrire I’organisation des atomes de carbone dans les plans z = 0 (ou 1) et z = 1/2, il

est nécessaire de projeter sur le plan de base (3 ,? ) plusieurs mailles élémentaires du graphite.
Ainsi, dans la figure ci-dessous, est mise en évidence 1’organisation des atomes de carbone dans
les plans z = 0 (ou 1) : les atomes de carbone forment des hexagones réguliers reliés entre eux
par les sommets et chaque atome de carbone possede trois voisins dans ce plan (Plan de type A).

Plan A
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Dans la figure ci-dessous, I’organisation des atomes de carbone dans le plan z = 1/2 est cette
fois représentée. Comme précédemment, les atomes de carbone forment des hexagones reliés
entre eux par les sommets et chaque atome de carbone possede trois voisins (Plan de type B).

Plan B

La structure du graphite consiste donc en ’empilement de plans paralléles d’hexagones
réguliers dans la direction z. De plus, les hexagones formés dans le plan z = 1/2 sont décalés
de ceux qui sont présents dans le plan z = 0 (oul).

c) Les premieres distances C-C intéressantes pour étudier la cohésion de cette structure sont : la
distance C-C au sein des plans de type A et de type B : d;(C-C) et d,(C-C). En utilisant la projec-
tion de la maille élémentaire réalisée dans la question 1, nous pouvons voir que la distance d;(C-
C) dans le plan z = 0 (ou 1) est égale a celle dans le plan z = 1/2 (d,(C-C)).

Q Cenz=0etz=1

@® Cenz=12

Le plan de base de la maille hexagonale du graphite est un losange formé par la juxtaposition de
deux triangles équilatéraux de coté a = 2,46 A. La distance d,(C-C) est donc égale aux deux
tiers de la hauteur du triangle équilatéral :

oie0=2[e-(3) - 349 - e &

Cette distance d;(C-C) est tres proche de la longueur de la liaison C-C trouvée dans le cycle
benzénique (liaison aromatique /(C-C) = 1,40 A). Ainsi, chaque atome de carbone est fortement
1ié par covalence a trois autres atomes appartenant 2 un méme plan (hybridation sp?).

La deuxieme distance C-C intéressante pour étudier la cohésion de cette structure est la distance
entre deux plans d’hexagones d;(C-C) (3#me figure de la question b). En effet, les plans paral-
Ieles d’hexagones réguliers s’empilent dans la direction z et se situentenz = 0;z = 1/2,z=1;

z = 3/2... 1ls sont donc distants d’une distance d;(C-C) = g = 3,34 A. Les plans paralleles
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d’hexagones interagissent donc entre eux par des interactions de faible énergie (Forces de Van
der Waals).

Il en résulte que, contrairement au diamant, le graphite est tendre car les plans d’atomes de
carbones peuvent facilement glisser les uns sur les autres. Il est utilis¢é comme mines de crayon,
comme lubrifiant...

d) La compacité d’une structure, notée C, est définie comme le rapport du volume occupé par les

A%
groupements formulaires sur le volume disponible (volume de la maille) : C = —%E

VMaille

Le nombre d’atomes de carbone est égal a : n, = <8 x é) + (4 x éll) + (2 x %) +1=4.

La formule cristallographique s’écrit donc C, et le nombre de groupements formulaires, C, par
maille vaut donc Z = 4.

Le volume de maille est égal a :
Ve = @ x ¢ x sin(120) = (2,46.10° m)” x (6,69.10™"° m)-? = 3517

Le volume d’un groupement formulaire est :

d,(C-C)P O §
_ 4 3 4:{ i : )] _ gn[1,42.120 m] 15107 0

7V -30 3 3
Dol C = GF _ 4><1,5.1030 II31 _ 6 m .
Viaiie  35,1.10°" m 35,1 m
La compacité du graphite est faible puisque le volume occupé par les atomes de carbone ne
représente qu’environ 17 % du volume disponible. Le graphite est utilisé comme matériau
d’intercalation.

= 0,17

Exercice 7.4 Structure de type perovskite

Le titanate de calcium CaTiOj cristallise, a température ambiante, dans le
systeme cubique (structure perovskite) ; la maille élémentaire de CaTiO5 est
présentée ci-dessous :

a) Décrire la maille élémentaire présentée ci-dessus. Faire une projection de
. . -

cette maille (maille 1) sur le plan de base (a , b ).

b) A I’aide cette projection, définir la maille élémentaire ayant pour origine

les ions calciugl (maille 2). Faire une projection de cette nouvelle maille sur le

plan de base (a ,3 ).
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c) Dessiner une vue en perspective de la maille élémentaire 2.
d) Quel est le polyedre de coordination formé par les ions O%~ autour de 1’ion
titane ? En déduire la coordinence du titane par rapport a I’oxygene.

Solution

a) La maille élémentaire du titanate de calcium CaTiO; peut étre décrite de la maniere suivante :
— les ions Ti** constituent un réseau cubique simple

— les ions CaZ* occupent tous les sites cubiques de ce réseau

— les ions O%~ occupent le milieu de chaque aréte du cube

o . . o . - 2

La maille élémentaire de la structure de CaTiO; est de symétrie cubique. Le plan de base (a , b )
est donc un carré dont la longueur du co6té est égale a a. Il s’agit maintenant de placer tous les
ions de la maille élémentaire dans ce plan. La projection de la maille élémentaire sur le plan de

base (2 ,? ) est donc :

VV@‘L

0,1

b) En considérant la projection de plusieurs mailles élémentaires (maille 1), la maille élémen-
taire ayant pour origine les ions calcium apparait (en rouge sur la figure ci-dessous). Cette maille
est également de symétrie cubique et son parametre de maille (a) est le méme que celui de la
maille 1.

®
O

®—O0O—@

8y
®
C)

@o—O—e—(0O—@

. P P L -
Cette nouvelle maille étant définie, isolons sa projection sur le plan de base (a ,b ) (avec
I’origine sur les ions Ti*"). Pour obtenir cette projection avec 1’origine sur les ions CaZ* nous
%

L . , .o
devons translater la projection précédente d’un vecteur de translation ¢ = % c .
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c) Enfin a partir de cette projection, nous pouvons construire la maille élémentaire correspon-
dante en perspective. (Figures ci-dessous)

Maille 2 Maille 2
(origine sur les ions Ti¢*) (origine sur les ions Ca?*)
12 0,1 12 0,1 12 0,1

[N
(=<

d) Le polyédre de coordination formé par les ions O%~ autour de I’ion Ti** est un octagdre (Figure
ci-dessus). La coordinence du titane par rapport a ’oxygene est donc Ti/O = [6].

Exercice 7.5 Diffraction des rayons X

Le chlorure de césium cristallise dans une structure de symétrie cubique avec
un paramétre de maille a = 4,12 A.

a) Dessiner, en perspective, la maille élémentaire du chlorure de césium.

b) Au sein de cette maille dessiner les plans réticulaires (100), (110), (111) et
(200).

¢) La distance réticulaire d’un plan (hkl) pour une maille élémentaire de
symétrie cubique peut étre calculée grace a la formule :

a4

NS S

Pour chaque plan cité précédemment, calculer la distance réticulaire associée.
d) Le diffractogramme réalisé sur une poudre polycristalline de CsCl a été
réalisé en utilisant une radiation du cuivre (faisceau incident de rayons X) de
longueur d’onde A = 1,54 A. La position angulaire de chaque pic de diffrac-
tion a ét€ mesurée et les valeurs obtenues sont reportées dans le tableau

dpi =

suivant.
Position angulaire (6) (°)
Pic 1 10,78
Pic 2 15,35
Pic 3 18,88
Pic4 21,94

Associer chaque pic de diffraction observé a un plan (hkl).
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Solution

a) La maille élémentaire du chlorure de césium peut étre décrite de la maniere suivante :
— les ions CI- constituent un réseau cubique simple
—les ions Cs* occupent tous les sites cubiques de ce réseau

ocl ,

e Cs*
y
X
Ja
b) Les plans réticulaires (hkl) sont définis par les indices de Miller h, k, 1 qui caractérisent

I’orientation d’une famille de plans dont le plus proche de I’origine de la maille élémentaire
> > o . .

coupe les axes a , b et ¢ en trois points A, B, C tels que :

— A ait pour coordonnées (1/h, 0, 0)

— B ait pour coordonnées (0, 1/k, 0)

— C ait pour coordonnées (0, 0, 1/1)

Ainsi :

- ) . T

—le plan (100) coupe I’axe a en A de coordonnées (1, 0, 0) et il est parallelea b eta c.

—le plan (110) coupe I’axe Z en A de coordonnées (1, 0, 0), I’axe ? en B de coordonnées (0,
1,0) et il est parallzle A .

—le plan (111) coupe I’axe Z en A de coordonnées (1, 0, 0), I’axe ? en B de coordonnées (0,
1,0) et 'axe ? en C de coordonnées (0, 0, 1).

— le plan (200) coupe I’axe 2 en A de coordonnées (1/2, 0, 0) et il est parallele a ? eta ?

\—>n¢
S

[ ]

[ ]

[ ]

[ ]

v

Plan (100) Plan (110) Plan (111) Plan (200)

c¢) La distance réticulaire d’un plan (hkl) pour une maille de symétrie cubique est reliée aux
a

SR+ i+ P

paramétre de maille de CsCl est a = 4,123 A, les distances réticulaires peuvent étre calculées.

indices de Miller et au parametre de maille par la relation : d,,;; = . Sachant que le
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N Y s

dpi (A) (théorique)

Plan (100)

Plan (110)

Plan (111)

Plan (200)

2
NE

d,,k,-=a =4,12

dhki= “a— = 2,91
dhki= % = 2,38

a
dhki = E = 2,06

2

3

d) La position angulaire de chaque pic de d