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Préface du cours

La chimie est considérée comme une partie intégrante de I'histoire des sciences et du monde
contemporain. En général, la chimie générale decrit la réactivité des éléments et de leurs
composés, tout en donnant un vaste apercu des principes sur lesquels repose la chimie et elle
est la base de la formation scientifique initiale pour les chimistes. Ce cours contient les
développements théoriques et fait appels a des outils mathématiques pour comprendre

certaines notions de la chimie structurale.

Destiné en priorité aux étudiants de premiere licence (L1) en sciences, ce cours se veut
comme un outil pédagogique de premiére force pour l'apprentissage de la chimie générale par
les étudiants du supérieur du domaine Sciences et Technologie ou toutes autres spécialités
telles que les sciences médicales et biologiques. Ce cours se décline en six chapitres tels que

défini par le programme officiel du socle commun pour les étudiants Sciences et Technologie.
Chapitre I : Notions fondamentales

Chapitre Il : Principaux constituants de la matiere

Chapitre 111 : radioactivité —réactions nucléaires.

Chapitre 1V : Structure électronique de 1’atome

Chapitre V : La classification périodique des éléments

Chapitre VI : Liaisons chimiques

Ce manuel constitue un trés bon outil pédagogique pour les étudiants de la 1% année Sciences
et Technologie. La présentation des chapitres, les nombreuses illustrations, les exemples et
exercices accompagnent I'étudiant dans son parcours pédagogique exploration de la chimie.
L'approche utilisée permet d'exposer avec rigueur les découvertes et les concepts qui ont
mene a la compréhension actuelle des propriétés de la matiére, connaissance essentielle a tout

étudiant s'orientant vers le domaine scientifique.
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CHAPITRE I : NOTIONS FONDAMENTALES

CHAPITRE |
NOTIONS FONDAMENTALES

|.- ETAT DE LA MATIERE :
La matiére constituée tous ce qui posséde une masse et qui occupe un volume dans I’espace. La
matiere existe sous trois états :
a- Etat solide: Ce sont des corps rigide qui conservent un volume et une forme bien
déterminée ; ils sont incompressibles.
b- Etat liquide : Les liquides constituent un état fluide. Ils sont déformables et prennent la
forme du récipient qui les contient.
c- Etat gazeux : les gaz occupent tout I’espace qui leur est offert ; ils sont compressible et se
dilatent facilement.

I1- CHANGEMENT D’ETAT DE LA MATIERE :

La chaleur et froid interviennent comme facteur essentiels dans le passage d’un corps d’un état a
un autre. Les différents changements d’¢état de la matiére sont représentes sur le diagramme ci
dessous. On note I'utilisation du terme de liquéfaction pour un gaz et de condensation pour une
vapeur dans le cas d'un changement d'état liquide — gaz.

sublimation
—

- —

-

/ fusion vaporisation
o —

SOLIDE LIQUIDE GAZ

N
solidification liquéfaction

-
— —

—
condensation

I11- SYSTEME HOMOGENE ET HETEROGENE :
Dans un systeme, la matiere peut exister sous états qui eux méme peuvent constituer différentes
phases.

- siun systéme ne comporte qu’une seule phase, il est homogéne

- un systeme avec deux ou plusieurs phases est dit hétérogéne.




CHAPITRE I : NOTIONS FONDAMENTALES

IV- NOTIONS D’ATOMES ET MOLECULES:

IV-1. Atomes 2:

La matiere est constituée de grain élémentaire appelés atomes. Un atome est considéré comme la
plus petite particule d’un élément et qui est, selon I’étymologie grecque, indivisible et
indestructible. Il existe 111 espéces d’atomes ; chaque élément est différent de 1’autre par sa
structure, sa masse et les propriétés physico-chimiques. Chaque élément est désigné par une
abréviation ou un symbole noteé :

4X o
7 ou : A : nombre de masse ; Z : Nombre de charge

La premiére lettre du symbole est toujours en majuscule et la deuxiéme en minuscule.

L’atome est une quantité de matiere infiniment petite dont I’ordre de grandeur de sa masse est de
10® Kg et sa dimension est de quelques Angstrom (A°) (1 A° = 10™° m). A notre échelle, et vu
cette dimension si minuscule, une autre grandeur a été définie appelée: nombre d’Avogadro

(Ny).

IV-2. Nombre d’Avogadro (Ny):
Ce nombre exprime le nombre d’atomes présents dans 12 grammes de carbone (12) ou(lzC )
Cette constante a été mesurée par plusieurs méthodes expérimentales trés diverses et
concordantes.

N, = 6,023.102%3
V-3 Molécules:
La molécule est I’association de deux (02) ou plusieurs atomes telle que : NaCl; N, ; O;

IV-4. Mole (unité de quantité de matiere) :
La mole est la quantité de matiere d’un systeme contenant N entités identiques. Elle est aussi
définie comme la quantité de matiére contenue dans 12 gramme de carbone 12 ou(**C). Par

conséquent : I mole d’atomes correspond @ N, = 6,023 .10%3

Exemple :
Déterminer le nombre d’atomes contenu dans 12 g de carbone sachant que la masse d’un atome
de carbone 12 est de 1,9926.102° Kq. (Cette masse a été déterminée @ I'aide d’un spectrométre

de masse).
Solution :
1 mol (de carbone 12) ——— 12g — —— N atmes
1,9926. 107%¢ — —— 1 atome
— 12 _ 23
1mol = 19926, 1026 6,023.10

IVV-5. Masse molaire atomique:
C’est la masse d’une mole d’atome ou bien de N atomes.

-
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Exemple :
Déterminer la masse d’un atome de sodium (Na) sachant que sa masse molaire atomique est de
23 Q.
Solution :
1mol d'atome de Na — —— 23 g — —— 6,023.10%3 atomes
1 atomede Na — —— my, g ——— 1atome
_ 23 _ —23
m=goz3.1008 810

IV-6. Atome gramme :
L’atome gramme d’un élément est la mase atomique de cet élément exprimé en gramme (g).

Exemple : I’atome gramme de fer représente 56 g de fer
L’atome gramme d’oxygéne représente 16 d’oxygene.

IV-7. Masse molaire moléculaire:
C’est la masse d’une mole de molécule. Elle est égale a la somme des masses molaires des

atomes qui constituent la molécule.

Exemple :

La molécule Zn(OH), . La masse d’une mole est :

M (Zn(OH),) = M(Zn) + 2+ M(0) + 2+ M(H) = 6537 + 2+ 16 + 2+ 1 = 99,37%

La masse d’une molécule de Zn(OH),:

1molde Zn(OH), ——- 99,37g ——— 6,023.10%% molécules
mZn(OH), — —— 1molécule
Zn(OH), = 29,57 =1,649.10722
memiia = 0231028 0N g

IV-8. Volume molaire:
C’est le volume qu’occupe une mole de substance. Dans le cas des gaz, et dans les conditions

normales de pression et de température (n=1mol ; T=0°C;P=1atm): V=2241

Exemple :
5,38.10" particules o (He?*) conduisent & 2 cm® de gaz d’hélium dans les conditions normales

de température et de pression. Déterminer le nombre d’ Avogadro.
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Solution :
1 molde (He) — —— 22,41 — —— N atomes

2.10731 — —-5,38.10'° atomes

_ 538.10%

R 6,025.10%3 atomes

IV- 9. Unité de masse atomique (u.m.a):

. . - . 1 ,
L’unité de masse atomique est définie comme la fraction > de la masse d’un atome de carbone
12 (**¢)

luma = (masse d'un atome de '*C)

1 12
— * —————————————
12 6,023.1023
luma= 1,666.10"%" g

1 uma = =1,666.10"%* g

V- ASPECT QUALITATIF DE LA MATIERE (Classification de la matiére) :

La matiére est constituée d’atomes qui peuvent étre identique ou différentes. De 13, on peut
distinguer plusieurs types (Voir I’organigramme ci-dessous):

MATIERE
\ 4 \ 4
Corps purs Meélanaes
Corps purs Corps purs Homogénes Hétérogenes

Simples Composés

1. Corps purs simples: ils sont constitués des molécules dont les atomes sont

identiques(H,; Fe;S; ........).
2. corps purs composés : Ce sont des corps qui sont constitués de molécules dont les atomes
sont différents (H,0; H,S0,; ........).

3. Mélanges : un mélange est une substance composée de molécules différentes (NaCl +
eau ; Huile 4+ eau). On distingue :

.
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Mélanges hétérogenes : ce sont des mélanges ou nous pouvons distinguer, a I’ceil nu ou a
I’aide d’instrument grossissant les particules des corps qui les constituent. Ce sont des
mélanges constitués de plus d’une phase(Eau + huile + vinaigre).
Mélanges homogénes : ce sont des mélanges ou nous ne pouvons pas distinguer les
particules des corps qui les constituent. Ce sont des mélanges constitués d’une seule
phase(air, mélange de deux gaz, ... ....).
Solution : ¢’est un mélange homogeéne de corps purs ne réagissant pas entre eux. le
constituant majoritaire (En grande proportion) est appelé solvant et les substances
dissoutes sont des solutés.

eau + sel ::: eau (solvant) et sel (soluté)

4. Dilution : la dilution d’une solution aqueuse consiste a diminuer sa concentration par
ajout de solvant. La solution initiale dont la concentration est supérieure est appelée
solution mere et celle apreés dilution est appelée solution diluée. Apres dilution la quantité
de matiére est la méme. On peut écrire :

n
Cyp = v = n=C,*V
Avant dilution : n; = C,.V;

Apres dilution : n, = C,.V, ; Nombre de moles est le méme: n; = n, = C;.V; = C,.V,

5. Saturation : On dit qu’une solution est saturée si la quantit¢ maximale de soluté a
dissoudre par le solvant est dépassée. Un précipité apparait a la fin de la dissolution.

V1. Lois pondérales :

Soit la réaction chimique suivante:aA + b B ——— cC + dD
On appelle les espéces réagissant A et B les réactifs et les espéces obtenues C et D les produits.
L réaction chimique doit obéir a la loi de la conservation :

- de masse (Il faut que la masse du produit formé soit égale a la masse de réactifs)
- de charge
- de matiere.

VII- ASPECT QUANTITATIF DE LA MATIERE :

VII-1. Le nombre de mole :

Le nombre de mole est le rapport entre la masse du compose et sa masse molaire.
n== (mol)

n: nombre de moles , m: masse du composé ; M : masse molaire du composé

.
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V11-2. Concentration molaire ou molarité
La molarité d’une solution est le rapport du nombre de moles du soluté dans un volume (exprimé
en litres) de solution dont I’unité est la mole par litre [mol/I]. On la représente par le symbole M :

VI1-3. Molalité

La molalité d’une solution, dont I’unité est représentée par le symbole m, est le nombre de moles
de soluté par kilogramme de solvant. La molalité (m) ne peut pas étre calculée a partir de la
molarité (M) ou de la normalité (N) a moins de connaitre la densité de la solution.

Cette concentration a 1’avantage de ne pas dépendre du volume de la solution et donc de la
température et de la pression.

VI1-4. Concentration pondérale ou massique
La concentration massique est le rapport entre la masse du composé et le volume de la solution.

m;

C. =
™ Volume de la solution

VI1-5. Fraction pondérale ou massique :
C’est la masse de constituant (i) considéré sur la masse totale du mélange. Elle est donnée par la
relation ci-dessous :

. m;
Y%massique =

masse totale du mlange

Exemple:

Un mélange de gaz est constitué de 0,2 gr de H, ; 0,21 g de N, et 0,51 g de NH5 sous la pression
d’une atmosphere et a une température de 27 °C. Calculer les fractions molaires.
Solution:

Ona??l = U Meor = mH2+ mN2+ MNH3 =0,2+0,21+0,51=0,92g

Meot
Yy = Z:i = ()O,,TZZ — 0,2174 soit 21,74 % en masse.
_ my, 021 )
XNz = — = 0,92 = 0,2282 soit 22,82 % en masse.
_ mypz 051 .
AN = — = @ = 0,5543 soit 55,43 % en masse.

Z X, = 0.2174 + 0,2282 + 0,5543 = 0,9999 =1

VII-6. Titre

Le titre d’une solution est la masse en g, de solution dans 1 ml de solvant. Il est donné par la
relation suivante :
my
Typ = —
a8 =

.
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Exemple: Le titre d’une solution renfermant 60 g de K,Cr,0, dans 200 ml d’eau :
60

= m = 0,3 g/ml

TKZ CTZ 07/eau

VI11-7. Fraction molaire

La fraction molaire xa d’un constituant A d’une solution est le rapport du nombre de moles de ce
constituant au nombre total de moles de tous les constituants de la solution. La somme des
fractions molaires de tous les constituants d’une solution est 1.

Xq = nx“ avec n,,, . est la somme du nombre de mole de tous les constituants de la solution.
tot
Exemple:

Un mélange de gaz est constitué de 0,2 gr de H, ; 0,21 g de N, et 0,51 g de NH5 sous la pression
d’une atmosphere et a une température de 27 °C. Calculer les fractions molaires.
Solution:

Ona:x; = n’::t; niz%f ;
_MHz _ 02 _ : —Myz _ 021 :
ny, = M 2 0,1 mol ; ny, = My 28 0,0075mol ;
mNH3 0,51
n = = ——=0,03mol ;
N S M 17 mo

SOlt ntot = nHZ + nNZ + nNH3 = 0,1 + 0,0075 + 0,03 = 0,1375 mOl.

01 ) _0,0075 _ ) 003 _
XHZ —_ m —_ 0,7272 y xNZ —_ 0,1375 —_ 0,054‘54‘ y xNH3 - _0'1375 - 0,2181

Z x; = 0,7272 + 0,05454 + 0,2181 = 0,999 = 1

VI11-8. Concentration normale ou la normalité

La normalité d’une solution est le nombre d’équivalents-grammes de soluté contenus dans un
litre de solution. Cette mesure de la concentration est indissociable d’une réaction chimique
particuliere (réaction acide-base ou d’oxydo-réduction) qui est implicitement considéree.
L’unité de normalité est I’équivalent-gramme par litre, représenté par le symbole N :
1 N =1 eg/l. Compte tenu de la définition de la masse équivalente, la normalité d’une solution
sera toujours un multiple entier (1, 2, 3, ...) de sa molarité, soit :

N=zM
Equivalent gramme (EQ.g) : c’est le rapport de la masse du soluté a 1’état pur sur la masse
molaire ou atomique équivalente.
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Masse molaire ou atomique équivalente (meq): ¢’est la masse molaire ou atomique de 1’élément
considéré sur le nombre d’électron, de proton ou d’hydroxyle échangés lors d’une réaction.

, Msotute Msotuts
Co— N = Neqg de solute _ Meq _ M/Z
N v % %

Avec : M : Masse molaire de soluté ; Z : Nombre de proton, d’électron ou d’hydroxyle échangés

Exemple :
On dissout une masse de 30 gr de l’acide sulfurique (H,S0,) dans 1 litre d’eau. Calculer la

normalité de la solution.
Solution :
M 98

M(H,S0,) =1%2+32%8x%4 = 98mi01; Meg = 7=+ = 49. La dissociation de I’acide
sulfurique libere deux ions hydronium (Z = 2). 30

Msotute — ﬁ =061
Megq 49

Neqg =

Lanormalité : Cy = N = M = 0—161 =0,61leq.g/!

VI11-9. Masse volumique et la densité :
a- Masse volumique :

La masse volumique est une grandeur physique qui caractérise la masse d'un matériau par unité
de volume. Elle est déterminée par le rapport :

p=1 (Kg/m?); (g/cm?)

ou m est la masse de la substance homogéne occupant un volume V.

Exemple:
Déterminer la masse volumique de mercure (Hg) sachant que 14 cm® de ce dernier pésent 190,4
g.

190,4

=22 = 13,6 g/cm?

b- Densite :
b-1. Densité Solide-Liquide
La densité d’un corps solide ou liquide par rapport est le rapport de la masse d’un certain volume
de ce corps a la méme masse de volume d’eau. elle est donnée par la relation suivante :

d= pcorps(Soul)_ m/V m

Peau T m'/V m

]
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Exemple :
Calculer la densité du fer sachant que la masse volumique du fer et d’eau sont 7,8 g/em® et

1g/cm? respectivement.

b-2. Densité des gaz :
Dans le cas de gaz ou de vapeur, le corps de référence gazeux est l'air, a la méme température et

sous la méme pression.

Exemple :
Calculer la masse molaire d’air dans les conditions normales (P =1 atm ; T =0°C, n = 1 mol).

Solution:
Dans les conditions normales, la masse volumique de ’air est de 1,293 g/I.
On sait :
1 mol d air - 22,41
Donc la masse d’air correspondante a 22,4 1 correspond a la masse molaire d’air :

1moldair ——— 224l ——— M (air)
1litredair ——- 1,293 g
22,4 litred'air — —— M (air)

M(air) = 1,93 * 22,4 = 29

En général :
masse d unvolume V du gaz M M
— a g Z = gaz _ "gaz . Mgaz — dgaz %29
masse du meme volume V d air M gir 29

VI11- Lois de Raoult :
A une température donnée, tout liquide pur est en équilibre avec sa phase vapeur, ce qui se
caractérise au niveau moléculaire par: Vitesse de condensation = Vitesse de vaporisation.

<
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vapeur

|8

vap.

liquide

rd
cond.

Pour Raoult, qui fut le premier a étudier le phénomene : « La pression de vapeur du solvant (A)

d’un mélange (A, B) est proportionnel a sa fraction molaire dans le mélange ».
PA = Xy * PAsat

Résumé des unités de concentrations

Concentration Csotute M : molarité (mol/L)
. M=(C= —22%° . )
molaire Voo . N : nombre de moles de soluté (mol)
solution (L) .
(Mol/l) V : Volume de la solution (L)
_m . — Msoluté m : masse de soluté (g)
n=— p=—-——— .
MM Vsoluté p : masse volumique (g/ml)
Volute - Masse de soluté (ml)
MM : Masse molaire
Normalité, N N: Normalité (Eq.g /L)
Eq.g/L N = "Eq.g Mgore. Masse de soluté pur (g)

VSolution L)

MM : Masse molaire (g/mol)
Vsortion: VOlume de la solution(L)

Npg g = —soute. oy — MU Z : Charge (+, -), H" et OH" échangeées, libérées
Eq.g m 3 eq i ]
eq lors dune réaction.
Ngomee - NOMbre de mole de soluté (mol)
. . o
Fractlog/molane %molaire = —22 Neotatesolution - NOMBre de moles totales (mol)
() Mtotal Veomtion : VOlumMe de la solution
Psomution - Masse volumique de la solution
Ntotal = Zni
Mo pes - Masse de soluté (g)
. . " , -
FractlonomaSSIque Yhmassique = soluté Mgrmeion - Masse de la solution (g)
(/0) Msotution

Vsottion : VOlume de la solution

_ Psotution - Masse volumique de la solution
Msowution = Vsolution * Psolution
Fraction volumique Veomee - Volume de soluté (L)
0, 4 .
H(VIV) %volumique = Vsotute Vsorution - VOlume de la solution (L)
solution
Molalité (mol/Kg Msoluté n: nombre de moles de soluté (mol)

m= ———
KgSsolvant

K gS: Masse de solvant (Kg)
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EXERCICES

Exercice 1:
Une solution concentrée d’acide chlorhydrique (HCI) de volume 20 cm?® contenant 8,36g de HCI pur a une
masse volumiquep = 1,18g/cm3. Déterminer :

1. Lamolarité

2. Lanormalité

3. Le nombre d’équivalent-grammes

4. Lamolalité

5. Son pourcentage massique en HCI

6. Les fractions molaires et massiques de HCI dans la solution.
Exercice 2:

Un litre (11) d’une solution d’acide chlorhydrique a 36 % a une densité de 1,18. Calculer la normalité de
cette solution.

Exercice 3:

Dans un récipient indilatable de volume 20 | maintenu a la température de 25 °C, on introduit de I’air (4/5

de Ny et 1/5 d’O, en volume).

1. Sachant que le volume d’air mesuré avant introduction dans le récipient est de 40 litres aux CNTP,
déterminer les fractions molaires de chaque gaz dans le mélange gazeux.

2. On introduit 02 moles d’H, dans le récipient. Que deviennent les fractions molaires d’N; et d’O,.
Calculer la fraction molaire d’Hs,.

3. On fait passer une étincelle dans le récipient et I’hydrogéne réagit avec 1’oxygéne pour donner 1’eau
liquide & 25 °C. Calculer les fractions molaires dans le mélange final.

Exercice 4:
On veut préparer de 1’azote gazeux (N,) en faisant passer 1,8 g d’ammonium gazeux (NH3) au dessus de
I’oxyde de cuivre (Il) solide (CuO) de masse 90,4 g portée a haute température. Les produits de la
réaction sont du cuivre solide et de la vapeur d’eau mélangée avec le gaz (N,) .

a- Equilibrer laréaction : NH3 () + CuO) ——— Ny + Cugy + Hy04(y

b- quels sont dans la réaction les corps simples et composés

c- De combien de phases le mélange des réactifs et des produits est- il composé ?

d- Quel est le réactif limitant de la réaction

e- déterminer le nombre de moles, le volume du gaz (N,) libéré en litres dans les conditions

(CNTP) des gaz parfaits ainsi que sa masse a 1’équilibre.

Données : N = 14%;0 = 16%; Cu = 63,54%;H = 1%;
Exercice 5:
Soit laréaction : Feisy + 0y(5) ——— Fey03

1. Equilibrer la réaction

2. Quel est le volume d’oxygéne nécessaire pour oxyder 100 g de fer.

3. Quels sont les nombres de moles et de molécules de Fe,0; obtenus a partir de 100 g de fer
Données : Fe : 55,85 g/mol ; O : 16 g/mol.

&
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CHAPITRE |1
PRINCIPAUX CONSTITUANTS
DE LA MATIERE

I. INTRODUCTION : Expérience de FARADAY
Vers 10°™ siécle FRANKLIN, en frottant avec un chiffon de soie des barreaux de verres ou
de cires avait observés des phénomenes d’attraction et de répulsion entre les barreaux ; ce qui
implique I’existence d’un fluide électrique. Apres cette expérience, FARADAY, en faisant
I’¢lectrolyse de 1’eau, a pu établir une relation entre la quantité de maticre et la quantité
d’électricité.

N x e~ =1 Faraday = 96500 colomb. T
Axl.t AxQ =‘T{ .

m= ; avecQ = Ixt ona: m=
nxF

i

I
Q : =T*t : Quantité d’¢lectricité ; ‘
A : Masse atomique de I’élément ;

n: Nombre d’¢lectrons échangés lors de la réaction
considérée ;

F : Nombre de Faraday ;

| fiacesd
2 0H électrolyte
-

s -
t: Temps . Antde Diaphragme Cathode

Figure I11.1 : Principe de I’¢électrolyse de 1’eau

Pour mettre en évidence les différentes particules élémentaires de la matiere, plusieurs
expériences ont ¢t¢ menées. Ces particules ont été découvertes entre 1875 et 1910 : il s’agit :
de proton, de neutron et de 1’électron.

e CROOKES : Découverte de 1’¢lectron

e GOLDSTEIN : Découverte du proton

e CHADWIK : Découverte du neutron.

I1- Mise en évidence des constituants de la matiére :

11-1. L électron :

Les caractéristiques de 1’électron ont ét¢ obtenues a partir des travaux de CROOKES, J.
PERRIN, MILLIKAN et J.J. THOMSON.

a- Expérience de CROOKES et caractéristiques des rayonnements cathodiques :
L’expérience de CROOKES consiste a appliquer une ddp de 50 KV a un gaz dans un tube en
verre entre deux ¢lectrodes. On observe divers phénomeénes :

e A pression atmosphérique, le courant ne passe pas. Donc le gaz n’est pas conducteur

d’électricité

e Pour une pression comprise entre 0,01 et 0,1 atmosphere, le gaz devient luminescent.

-
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Ce rayonnement issu de la cathode responsable d’une faible lueur verdatre est appelé le rayon
cathodique ;

Pour CROOKES, le rayonnement est constitu¢ de particules négatives en mouvement. Une
premicre hypothése fait appel a des anions résultants du choc des molécules sur la cathode.
Puis SCHUSTER émet I’hypothese d’une particule négative provenant de 1’ionisation du gaz
et commune a tous les corps (1 approche de 1’électron).

Condensateur
+4v' 7 '

E Ecran
~ fluorescent

~-._ lrace
du faisceau

7 \

N
Anode tubulaire
(diaphragme)

Figure 11.2. Tube de CROOKES pour 1’étude des rayons cathodiques.

Concept de I’électricité negative :

Il est di a JEAN PERRIN qui a recueilli le rayonnement cathodique dans un cylindre de
Faraday reli¢ a un électroscope : il remarque que les feuilles divergentes suite a 1’apparition
d’une charge négative. Soumis a un champ électrique ou magnétique, le rayonnement
cathodique subit une déviation qui I’empéche de charger 1’¢électroscope.

Comme toutes ces expériences sont indépendantes de la nature des électrodes et du gaz
contenu dans le tube, les particules constituant les rayons cathodiques doivent étre présentent
dans tous les corps : c’est le concept de I’électron.

b- Expérience de J.J.Thomson (1912) : Détermination du rapport e/m
Grace aux lois de I’¢électromagnétisme, J.J. Thomson a pu déterminer le rapport entre la
charge et la masse de 1’¢électron. La mesure du rapport e/m est basée sur la déviation d’une
particule électrisée par un champ électrique et magnétique.

b.1. Description de I’appareil :

<
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Tube a décharge
en verre

Ecran
Gaz (air, He, Ne)

Aimant ( E)

~.
e -/ A
—_— = -_—t+ -
=

Disque
métallique

Cathode

-+
ddp
15000 Volts

s

Plaques d’un
condensateur

Anode

Figure 11.3 : Appareil de mesure du rapport e/m

e Partie gauche : Lieu d’introduction du gaz sous trés haute pression. Les ions formés
sont accélérés par une ddp et traversent la cathode creuse C.

Dés I’instant 1’arrivée des ions a la cathode creuse, ils ne sont plus soumis a aucune force,

et la vitesse acquise dans le champ électrique reste constante.

e Ampoule : Les particules chargées, accélérées traversent une ampoule sous vide pour
¢viter tout obstacle a la propagation de ces particules.

Les particules accélérées traversent une ampoule sous vide qui s’évase (s’élargie) vers le

récepteur afin de ne pas perturber les trajectoires des particules. Le fond de 1’ampoule

présente une grande surface. Il est recouvert d’une couche mince d’un produit solide
luminescent (platinocyanure de barium ; surlfure de zinc ; ....), qui présente la propriété
d’émettre un rayonnement lumineux visible en chaque point ot un ion vient le frapper.

e L’analyseur électromagnétique : il est placé a ’extérieur de ’ampoule et a proximité
de la cathode. Il est composé d’un électroaimant et d’un condensateur dont les
armatures ont exactement la méme forme de telle sorte que les champs électrique et
magnétique soient rigoureusement superposes.

Cette opération permet d’avoir des trajectoires linéaires des ions.

b.2. Etude des déviations des rayons canaux :

Ecran
L

- e
-

+ o+ o+

— er.q_—_ i —_ 1 Yo :;
N3 0
Vo = D §
E -1

Figure 11.4. : Déviation des rayons cathodiques
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Action d’un champ électrique :
Considérons une particule m de charge q = -e, animée d’une vitesse V, .
- Si le condensateur n’est pas chargé, la particule se déplace suivant OX.
- si le condensateur est chargé, 1’¢lectron est soumis a une force vers la plaque positive
suivant OY d’intensité :

FE,= e.E=m,.y (1)
Suivant OX: mouvement uniforme rectiligne y,, = 0
x=Vyx*t (2)

Suivant OY : mouvement uniformément accéléré :

ek 3)
m

Suivant OY, le mouvement est uniformément accéléré, donc on peut écrire :

'}/:

d?y
mF =e.F (4)

Par intégration de cette équation en supposant : a t = 0, y=0 on trouve :

= t? = e E.t? (5)
Suivant OX: x = Vp*xt = t= Vi
0
2
e x
5 & = -.—.— 5
(e y=g00 5)
A la sortie de condensateur : x =L
1 e EL ©)
= om V¢

Déviation de I’électron dans un champ magnétique uniforme:

L’¢lectron animé d’une vitesse V perpendiculaire au champ magnétique B, est soumis a une

force magnétique E) opposée a la force €lectrique E d’intensité :

E, =e.Vy.Bsina =e.Vy.B (7)
70) est perpendiculaire a B:sina =1.
La direction de cette force est donnée par la regle des trois doigts de main droite : le pouce,
I’index et le majeur indiquant respectivement les directions du champ magnétique, la vitesse
et la force magnétique.

La trajectoire de 1’¢lectron a I’intérieur du champ magnétique est circulaire dont le rayon ( r)
est égal :

me.VO
e.B

(8)

.
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déduit de : la force magnétique est égale a la force centrifuge d’ou :

- V¢ m,.V
|FC| =me.7=e.V0.B > r= ;B

Action simultanée des deux champs :
En appliquant simultanément et agissant convenablement sur les intensités de E et B, on peut

¢viter la déviation de 1’¢lectron ; ce qui signifie :

|| = |F.| = eE =eV,.B

E
Vo= = 10
0= 7 (10)
En remplagant I’expression de V) dans 1’expression de yj :

1 e E.L* , 1 e B
yo_Z'me' E? - 2'm, E

e 2.E.

& _ B (11)

m,  B2.L?
A partir de la mesure de y,, des parameétres expérimentaux E et B et connaissant L, il est

possible de calculer <

Mme

— =1,759.10%'C/Kg

me

C. Expérience de MILLIKAN : Détermination de la charge |e| et déduction de sa masse
C.1. Description de I’appareil

Enceinte
&
atomiseur 3‘ ‘ Microscope
source de |' 1 ‘“‘{ I U \‘;7
tension champ
— electrique

Figure I1. 5 : L'expérience avec les gouttelettes d'huile
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L’expérience consiste a vaporiser des gouttelettes d’huiles dans I’air entre les

plateaux d’un condensateur. Sous I’effet des rayons —X (R-X), le gaz s’ionise et F
les gouttelettes d’huiles se chargent alors en électricité. Le mouvement de ces
gouttelettes, entre les plaques du condensateur est suivi a 1’aide d’un microscope
(figure I1.4). Le rayon des gouttelettes est supposé constant.

En I’absence du champ électrigue : on observe une chute libre de la gouttelette
soumise aux trois forces :
- Pesanteur :

P=m.g= pV.g= %.n.r3.p.g (12)
ou : p : la masse volumique de I’huile.
- Poussée d’Archimede due a I’air de masse volumique p,, :

!

P =m,= %.n.rS.pa.g (13)
- Force de frottements visqueux donnée par la loi de Stockes :
F = +6.m.1.1.V)4 (14)
Ou: V, : Vitesse de la gouttelette ; r: Rayon de la gouttelette

On remarque que les gouttelettes atteignent rapidement une vitesse limite, 1’accélération est
alors nulle :

> —

Y F,=my=0= P—P —F=0

Soit : %.n.r3.p.g—§.n.r3.pa.g—6.7T.n.r.V0=O
—.12.(p—pg).g—61V,=0 = 2= o — (15)
En mesurant la vitesse V, de chute libre des gouttelettes, on détermine le rayon moyen des

gouttelettes (La vitesse est calculée en mesurant le temps (t) mis par une gouttelette pour parcourir une
distance d repérée par le microscope(V, = d/t)).

En présence du champ électrigue
En actionnant le champ électrique, on peut observer des mouvements descendants et ou
ascendant des gouttelettes.

Prenons une gouttelette chargée positivement (q>0). Les gouttelettes chargées sont soumises,
dans le champ E, a une force électrique (F) :

F, =q.E (16) F
On peut appliquer un champ ¢lectrique E de manicre a ce qu’une gouttelette soit
immobile (force de frottements sont nulles) alors F = 0 P

€

ZFM=O=> P-—P —-FE=0 p

P-qE-P =0 ps-

qgE =P—P = %.n.r3.(p—pa).g (16)
La charge q peut alors étre déterminée.

-
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MILLIKAN a montré que les charges captées par les gouttelettes étaient toutes des multiples
de la charge élémentaire (e) :

e =1,602.1071 coulomb.

Connaissant le rapporte /m, on déduit la masse de 1’¢lectron au repos :
m, = 9,109.1073'K g

e Goulttelette en mouvement :

Supposons une charge positive (g>0) et que la gouttelette remonte de bas en haut.
Pour que la gouttelette remonte, il faut :

4
5 -m.7°.(p = po)-g

q
Supposons queE > E, le mouvement est ascendant et la force de stockes Fopposée a

la vitesse est dirigee vers le bas :

4
q.E > §.7T.r3(p—pa).g = E, =

4
my = §.n.r3.(p —pa).g +qE — 6.n.1.7. V)

On atteint rapidement une vitesse limite : y =0

4
—§.n.r3.(p—pa).g +q.E—-6.nmr.Vy=0

Si sa vitesse devient non négligeable devant celle de la lumiére(c = 3.108 m/s), on

considére la masse relative :
mo

vz’
J—ez

Exemple: SiV = 2000007 === 1,34 ; m =122.10"! Kg.
0

m = avec Mmgp:masse au repos

11.2. Le proton : expérience de GOLDSTEIN (Mise en évidence de la charge positive u
noyau)

I1 a été découvert par GOLDSTEIN dans les rayons canaux. GOLDSTEIN a repris
I’expérience de CROOKES en provoquant une décharge électrique dans un gaz qui est
I’hydrogéne. Celui-ci est décomposé en HY par les rayons cathodiques (la ddp ionise les
molécules de H, en formantH*). Le faisceau de protons est observé a I’arriére de la cathode.

L’analyse (mesure g/m) de ces protons a permis de dégager les caractéristiques suivantes :
q= +e=1,6022.10"C
m, = 1,6726. 107%"Kg = 1836 ..m,
11.3. Le neutron : Expérience de CHADWICK (mise en évidence du neutron)

Le bombardement d’une cible de béryllium par des particules @ émet un rayonnement qui par
action sur une paraffine provoque une expulsion de protons. Le rayonnement issu de

.
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béryllium n’est pas dévié par un champ électrique ou un champ magnétique. Il ne peut s’agir
que d’un rayonnement électromagnétique ou d’un faisceau de particules neutres.

CHADWICK démontre qu’il s’agissait d’un faisceau de neutrons formés au cours de la
collision suivant la réaction ci-dessous :

2Be + jHe ————— 1Z2C + In
Dont les caractéristiques sont comme suit :
q = 0 Coulomb

m, =1,6749.107 Kg ; m, = m,
I1l. Modéle de RUTHERFORD

L’expérience de RUTHERFORD consiste a bombarder une feuille d’or trés mince par des
noyaux d’hélium(He?*). En étudiant les trajectoires des particules, il constata que la plus part
des particules traversaient la feuille d’or sana étre déviées, et qu’un petit nombre d’entre elles
¢taient soient fortement déviées en la traversant, soient renvoyées en arriere : Il s’agit de
celles qui sont passées a proximité des charges positives. Ceci montre que la matic¢re de la
feuille d’or est concentrée dans des particules (volume trés petit) trés €loignés les uns des
autres par rapport a leurs dimensions et chargé positivement qui furent appelés les noyaux de
I’atome.

Feuillet d'ar

Détectenr de partionlss o

Bloc de plomb faulfure de zinc)

Source
de particales
(uranium}

Particules o

Groasissement d'un atome

Figure 11.6. L’expérience de RUTHERFORD

Rutherford déduit que la charge positive de chaque atome se trouve rassemblée dans un
volume trés petit par rapport a celui de I’atome

&
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Orbite électronique

Z électrons gravitent au tour du
noyau

Noyau, Z proton, n neutron de
- - ~ 14

Diametre de atome d’ordre de 10™"m

Figure 11.7 : Mod¢le de RUTHERFORD

Modele :
Un atome peut étre modélisé par une structure présentant un corps compact central appelé
noyau de I’atome et chargé positivement.

L’atome est éclectiquement neutre, est décrit tel un noyau dense et chargé positivement autour
duquel gravitent des électrons comme les planétes autour du soleil.

Le noyau est constitu¢ de nucléons : Protons et neutrons.

Proton : m, =1,673.100 Kg ; charge:q=1,602.10""° C
Neutron : m, =1,675.1072" Kg ; charge:q=0C
Pelectron : m, =9,109.103' Kg ; charge:q=—1,602.10"1° C

Rayon dunoyau =~ 107 m
Rayonde l'atome =~ 107%m

IV. Présentation et caractéristiques de I’atome :

L’atome est caractéris¢ par les valeurs : Z: Nombre de protons ou d’électrons, N: Nombre de

: . 14 Ay .
neutrons. Par convention, on représente un élément par le symbole : ZX ou

Z: est appelé numéro atomiaue ou nombre de charge
A: est appelé nombre ou numéro de masse représente le nombre de nucleons:
A=Z+N
Pour un ¢lément quelconque, le nombre de protons est fixe, mais le nombre de neutrons peut
varier.

Unité de masse atomique (uma)

X1
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Dans le systéme international, I’unité de la masse est le Kg. Elle est totalement inadaptée a
I’échelle €élémentaire pour I’atome. D’ou la nécessité d’une autre unité et qui est I'unité de
masse atomique (u.m.a) avec :

1uma = 1,6606.107%" Kg

12 1073
luma =175 = 023,102 X9
m, =9,109.103 kg = M =5,5.10"* uma
e T 1.6606.10727 77
B ., 167310777

mp = 1,673 10 kg = W = 1,0074 uma

m, = 1,675.107%" kg = M = 1,0087 uma
moTe 1.6606.10727

m, = m, =~ 1uma
Remarque :
e La masse moyenne d’un atome en (uma) et la masse d’une mole d’atome en gramme
(g) sont numériquement égales.
e Comme chaque nucléon a une masse proche de I’unité¢ de masse atomique (luma), la
masse du noyau est sensiblement égalea: A =72 + N
e La masse des ¢lectrons restant négligeables, A est aussi sensiblement la masse de

I’atome en unité de masse atomique.

V. Isotopes et abondance relative des différents isotopes :

Les isotopes sont des atomes ou nucléides d’un méme ¢lément chimique (ils ont le méme
nombre de protons) mais un nombre de neutrons différents (donc des nombres de masse et
masse atomique différents).

aX AX Ax
tH iH iH
Remarque :
e Les propriétés chimiques de deux isotopes d’un méme élément sont strictement les
mémes car elles sont déterminées par le cortége électronique qui est le méme pour les
deux isotopes.

Exemple : le magnésium naturel comprend 03 isotopes : 24Mg; 23Mg; Mg . Z = 12 mais
A est différent.
Dans la nature, tous les ¢éléments sont des mélanges d’isotopes. Donc le calcul de la masse
atomique d’un élément chimique dépend de 1’abondance de chacun des isotopes.
L’abondance est le pourcentage de présence de 1’isotope dans 1’¢lément chimique. La masse
molaire moyenne est calculée par la relation suivante :

%M. x;

M==700

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

-
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98,9.12 +13. 1,1 — 12,01g/mol

Masse atomique moyenne : M = o0

VI. SEPARATION DES ISOTOPES ET DETERMINATION DE LA MASSE
ATOMIQUE.
Spectrometre de masse : Spectrographe de BAINBRIDGE.

Le spectrométre de masse de BAINBRIDGE comprend quatre parties :

Montage qui précéde la fente F3 : permet de sélectionner les ions animés d’une méme vitesse
donnée (V}) : C’est le filtre de vitesse.

Montage situé apres la fente F3: c¢’est I’analyseur : il permet de séparer les particules animés

d’une méme vitesse, mais caractérisées par des rapports < différents.
m

1. Lasource d’ions : Les ions sont issus d’un gaz bombardé par un jet d’électrons ou les
particules sont animées de vitesses différentes.

2. Lefiltre de vitesse : le filtre regoit des ions animés de vitesses différentes caractérisés
par des rapports% . Le faisceau étroit défini par les fentes f] et f, traverse un espace ou

il est soumis a I’action simultanée d’un champ électrique et d’un champ magnétique
perpendiculaire entre eux. (orthogonaux) et orientés de telle facon qu’ils produisent
des déviations en sens opposées.

Si Vest la vitesse d’un ion et g sa charge ; les forces appliquées sont :

Force électrique : F; =q.E

Force magnétique : F, = q.V.B

L’ion franchira la fente f3si: F; = F,soit:

E
q.E=qV.B = V= B

Les ions qui sortent du filtre ont les mémes vitesses.

3. L’analyseur : dans I’analyseur, I’ion est soumis a un champ magnétique
perpendiculaire a sa direction ; 1’ion est dévié suivant un

cercle de rayon R : £
B f.
V.By =M v a M
V.Bp=M.— = —== -
4V Po R M~ By.R | ‘
Sachant que By et V sont connus, le rayon (R) du cercle ne M
dépend que du rapport %. Les ions caractérisés par des B
rapports % différents se répartissent ainsi sur des trajectoires L L

circulaires différentes (voir figure ci-dessous). A\

4. Détecteur d’ions: c’est une plaque photographique ou

autre
Figure 11-8: Spectrographe de BAINBRIDGE

-
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VIl. ENERGIE DE LIAISON ET DE COHESION DES NOYAUX
VI1I.1. Energie de liaison (E):
C’est 1’énergie nécessaire a la formation d’un noyau quelconque a partir de ses nucléons
(P + N) suivant la réaction ci-dessous :

Z +N 4X avec : E < 0. La formation d’un noyau nécessite une énergie négative.

VI1.2. Energie de cohésion (E'):
C’est I’énergie nécessaire a la destruction d’un noyau en ses constituants (N + P) selon la
réaction :

4X — ——-> Z + N ; Cette énergie est positive et on peut écrire : E ' =—F

VII1.2.1. Energie de cohésion par nucléon : c’est le rapport de 1’énergie de cohésion d’un
noyau sur le nombre de nucléon (A = Z + N) . Elle est, en général, inférieure a 8,9 MeV
quelque soit 1’¢lément considéré. La courbe d’ASTON représente cette énergie moyenne en
fonction de A.

Cette énergie de cohésion est de 1’ordre de /nucléon . (1MeV = 10%V = 1,6.10713)).

La courbe représente un minimum (maximum en valeur absolue) a A = 60 ; les atomes
correspondants étant les atomes les plus stables. Par conséquent, tous les éléments vont
chercher a se stabiliser et a se rapprocher de la zone de stabilité maximale versA = 60.

3 % ! | 4
( MeV/nucly | | 1 —»

4 P — — _ _ _FUSION (noyaux Iégers rassemblés en un plus

+ | H

FISSION (noyaux lourds cassés en
__noyaux plus légers)

- _’ He

S8
Figure 11-9 : Courbe d’ASTON

A < 15: Les atomes légers vont s’associer pour donner un atome lourd c’est la fusion.

A > 200 : Les atomes lourds vont se diviser pour donner des atomes légers : ¢’est la fission.

]
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Deufarium ®

\ Haliym  Meufron iibre .
@ —re o —> .
/“ ENERGIE .
[
Tritim

Exemple d'une réaction de fusion Réaction de fission

7N

Figure 11-10 : Réaction de fusion et de fission

VI11.2.2. Equation d’EINSTEIN
Selon la relation de la relativité, la matiére et 1’énergie sont inter-convertibles ; ce qui signifie
que la masse peut étre transformé en énergie et réciproquement, 1’énergie peut donner la
masse.
La relation entre 1’énergie et la masse est donnée par la relation d’ENSTEIN (1905) :

E= m.C?
Avec C : célérité de la lumiére (3.108m/s)

Remarque :
La masse de noyau est toujours inférieure a la somme des masses de ses constituants ; il y a
une perte de masse Am qui se transforme en énergie avec :

Vitesse de la lumiére
Energie de cohésion ——» AE = A}fn.cz & e vide -

¢ =2.99792458.10%m ,

Défaut de masse

e Lors de la création d’un noyau : Am < 0
Am = Mygyay — (Z.Mproron + N.Mpeyeron ) - On parle de I’énergie de liaison.
e Lors de la décomposition du noyau en nucléons Am > 0
Am = (Z.Mproron + N.Mueytron ) — Mugyau - On parle de I’énergie de cohésion.

V11.3. Définition de I’électro-volt (eV) :
L’électron-Volt (eV) est 1’énergie acquise par un électron accéleré par une ddp de 1 volt.
D’ou:
1eV = 1,6. 10" joule (J)
VIl.4. Energie d’un u.m.a (1 uma)

E= Am.C?> avec Am =1uma = 1,66.10"%"Kg
E =1,66.1072°,(3.10%)%? = 14,94.10711 J

=
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1leV =1,66.10"1%] = E= 149410717 _ 933.10° eV = 933 MeV
I - 16.10719 T B
D’ou
1 uma = 933 MeV
Exemple :

1. Déterminer le nombre de protons, neutrons et d’électrons de deutérium
2. Déterminer 1’énergie de cohésion du noyau de deutérium par MeV/noyau et par
MeV/nucléon
Solution :

1. Pourunélément4X ona:A=Z+N = N=A-Z

A Z N e
Deutérium | 2 2 2 2
2H

2. Energie de cohésion :
E= Am.C? avec: Am= (Z.m, + N.m;) — Myppay

E=[(Zm, +N.m,)— Muyya |- C?
E = [(1,007277 + 1,008665) — 2,014102].9.10%® (uma.m?/5?%)

m2
E =0,00184.1,66.107%" (Kg).9.10'¢ (—2> =2,75.10713 J_
S noyau
_275.1078 179,106 oV — 172 MeV
16,1079 7T =5 noyau’
Mev
e E (nucleon )
E 1,72
Enucieon = njau = = 0.86 MeV /nucleon
MeV
« E (mole d'atomes)
1,72 MeV -——> 1 atome
E — ——— 6,023.10%3 atomes
- 102°MeV
E = 6,023.10¢°.1,72 =10,35 . —.
mol

VI1.5. STABILITE DU NOYAU

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

La stabilité¢ d’un élément quelconque est d’autant plus grande que I’énergie de
liaison par nucléon est plus éleveée.

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

-
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nombre de proton et le nombre de neutrons est le facteur principal qui va fixer la
stabilité d’un nucléide donné.

Si1 < Z < 20: le nombre de protons et de neutrons sont égal ou trés proche.

Si 20 < Z < 84 : le nombre de neutrons est supérieur au nombre de protons. Il faut
davantage de neutrons pour compenser la répulsion électrostatique de protons.

Si Z = 84:les nucléides sont radioactifs. Le nombre de neutrons devient insuffisant.
Les neutrons supplémentaires nécessaires a la stabilité ne trouvent plus de place pour
se loger dans le noyau.

EXERCICES
Exercice 1
Quels sont respectivement le nombre de protons, de neutrons et d’électrons entrant dans la
structure du '2C , 12¢ , 180, 15077, 52Mn, 32Mn?*

Exercice 2
Le bombardement d’un noyau de 233U par un neutron libére trois neutrons, un noyau de

lanthane '$$La et un noyau X. Trouver le numéro atomique et le nombre de masse X.

Exercice 3
Le nombre d’isotope X pour 100 atomes constituant un élément naturel est appelé
abondance isotopique.
1. Le brome naturel a pour masse atomique 79,909 ; il contient exclusivement les
isotopes 3287, $: Br. Calculer 1’abondance isotopique en 2Bt et 5iBr .
2. Calculer le pourcentage en masse de chacun de ces isotopes dans le brome naturel.

Exercice 4
L’expérience de la goutte d’huile, réalisée par Millikan (université de Chicago) au début du
XX siecle, a permis de déterminer la valeur de la charge ¢lémentaire e = 1,602x10-19 C. On
cherche dans I’étude qui suit a retrouver ce résultat.
L’expérience consiste a pulvériser de minuscules gouttes d’huiles électrisées positivement
entre les deux ¢lectrodes horizontales d'un condensateur plan chargé. Chaque goutte subit
plusieurs forces :

- son poids, orienté vers le bas

- la force électrostatique subit par la goutte chargée

L’idée est d’ajuster la force électrostatique afin que la goutte soit en équilibre entre les
plaques du condensateur. L’équilibre est observé avec une lunette de visée.

Le dispositif est le suivant :

Pour ajuster la force électrique qui s’exerce sur la goutte, on ajuste la tension U = VA — VB
entre les plaques A et B du condensateur.

La distance entre les plaques du condensateur est d = 5,00 cm.

Les gouttes pour lesquels ont obtient 1’équilibre ont toute la méme taille ; elles sont
assimilables a des sphéres de rayon r = 1,80 um.

Résultats :

-
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On observe I’équilibre de différentes gouttes pour les valeurs suivantes de la tension :
3,17x10%V ; 2,11x10*V ; 1,59x10*V ; 1,27x10*V ; 1,06x10*V

Le dispasitif est be suivant :

Pulvérisateur

P
_J 1

N/

Plagque &
(Patentiel V)

l
G \:

fq,‘

n
. i\ Tunette de visée

S/

— Plaque &
_{patentiel V)

Geénérateur de tensi
ajustable

Données :
Masse volumique de I’huile : p, = 8,5.10% kg/m3

. 4
Volume d’une sphére de rayonr: V= - .. r3

1. Représenter le vecteurs-force correspondant au poids de la goutte.

2. Ajouter dans le bon sens, la force électrostatique subit par la goutte pour qu’elle soit en
équilibre.

3. Apres avoir rappeler la relation vectorielle entre la force électrostatique et le champ
¢lectrostatique, représenter le vecteur champ-¢€lectrostatique entre les deux plaques.

4. Déduire de la question précédente si V5 > Vg ou Vg > V. Justifier. En déduire quel est le
pole + du générateur et quel est le pole — .

5. Calculer I’intensité du poids P de chaque goutte.

6. En déduire ’intensité de la force €lectrostatique Fe pour qu’il y ait équilibre de la goutte.

7. Etablir I’expression de Fe en fonction de U la tension entre les deux plaques, d la distance
entre les plaques et |q| la charge portée par la goutte. En déduire ’expression de |q| en
fonction de Fe, U et d.

8. Calculer les valeurs de |q| pour les différentes tensions mesurées. Expliquer a partir de ces
valeurs Millikan a déduit la charge ¢lémentaire. En déduire la charge de chacune des gouttes
étudiées.

Exercice 5

Entre deux plaques métalliques horizontales distantes de 1 = 1,5 cm, on applique une
différence de potentiel U de 3 kV.

On constate alors que de petites gouttes d’huile chargées négativement sont en équilibres
entre les deux plaques.

a) Quelles sont les polarités des plaques ?

b) Quelle est la charge d’une goutte d’huile ? Comparer a la charge d’un électron.

On donne :

Masse volumique de 1’huile : p = 900 kg/m3

Diameétre d’une goutte : D =4,1 um

Intensité du champ de pesanteur : g = 9,8 m/s?

<
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Exercice 6
I. Entre les armatures d’un condensateur plan a air il existe une différence de potentielle V.

Ces armatures sont séparées d’une distance (1) et ont la forme de carrée (L étant le c6té).
Un électron entre avec une vitesse initiale (v) dans le plan médian du condensateur.
1. Calculer la force exercée sur 1’¢lectron ainsi que ’accélération a laquelle il est soumis.
2. Chercher le point d’impact de cet ¢électron sur un écran situé¢ a une distance D du centre
du condensateur ( D>>L).
Données: V; = 50 volts; v = 2. 104"Tm,e =1,6.107°C;m=91.10"3kg,l =

10cm;L =12cm,D = 1,5m.

II. Une particule chargée de masse (m) est accélérée sous une différence de potentielle V.
Elle pénétre dans un champ d’induction magnétique B uniforme et perpendiculaire a la
trajectoire de la particule. Cette induction s’exerce dans un cercle de rayon (r ).

1.
2.

Calculer le rayon de la courbure de la trajectoire ( 1)
Chercher le point d’impact de la particule sur un écran situé a une distance D du centre

du champ magnétique.
Une second particule de méme charge, de masse (m’) inférieure a (m) subit la méme

accélération et son point d’impact est séparé¢ de (x) par rapport au point d’impact de la
premicre particule. Quelle est la masse (m’).

1
données:V, = 5.10%volts; B=0,1T; r=6cm; x=1cm; m= —.107%°Kg;

6
g =1,6.107¢,D = 1,5m.

.
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CHAPITRE I11
LA RADIOACTIVITE

l. RADIOACTIVITE NATURELLE

Elle a été découverte par Henri BECQUEREL en 1886. 1l découvrit que le sulfate d’uranyle et
de potassium (K,U0,(50,),) émettant un rayonnement capable d’ioniser ou d’impressionner
une plaque photographique. Ce rayonnement n’est affecté par aucune intervention extérieure
(température, pression, ....) ce qui le distingue d’une réaction chimique. Il s’agit d’une
réaction nucléaire spontanée. Les noyaux lourds peuvent émettre des électrons (Particule f3)
ou des particulesa (He). Les noyaux les moins lourds (légers) émettent des
particulesf ou (électrons).

L’émission «a et S est accompagnée d’une ¢€mission de photon trés énergétiques qui
constituent le rayon y.

PRINCIPAUX RAYONNEMENTS

1.1. Rayons a :
Il concerne essentiellement les ¢léments lourds de numéro atomique Z > 83.
29X ———> 473Y + 4He
Le rayonnement « est trés ionisant, trés énergétique mais peu pénétrant.
1.2. Rayons 8 E

Il concerne les isotopes instables qui possédent un exces en neutrons. Lors de cette émission,
un neutron se transforme en un proton selon la réaction ci-dessous :

m ———— 1P + Je

Au cours de cette réaction le nombre de protons varie et on transforme un ¢élément en un
autre, il s’agit d’une transmutation.

1.3. Rayons 8 +:

Il concerne les isotopes instables qui possédent un excés de protons. De tels éléments
chercheront a se stabiliser en augmentant N et en diminuant Z. On peut considérer que pour
de tels nucléides, un proton se transforme en neutron. Simultanément, un positron est éjecté
du noyau. Le positron est 1’antiparticule de 1’¢lectron, il possede une méme masse mais une
charge opposée a celui-ci

P dn + fe

.
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Au cours de cette réaction, le nombre de protons varie et on transforme un proton en autre, il
s’agit aussi d’une transmutation.

1.4. Rayonnements y:

Il apparait lors des émissions a et . En général, lorsqu’un noyau est formé, lors d’une
désintégration a ou [3, il n’atteint pas immédiatement son état fondamental, il se trouve dans
un état excité. Le passage a 1’état fondamental, libére un photon de nature de rayonnement y.

Le rayonnement y est un rayonnement €lectromagnétique pur, donc sans masse ni charge mais
trés énergétiques ayant un pouvoir pénétrant supérieur a celui des particules a et § avec un
pouvoir ionisant inférieur.

. RADIOACTIVITE ARTIFICIELLE
I1.1. Réactions de transmutation

Les réactions de transmutation provoquées, produisent des nucléides de nombre de masse égal
ou treés proche de celui du nucléide qui a servi de cible.

2+ m———— 1P + %P ; 325 (n,p) 3P (Ecriture simplifiée ou abrégée)

UN + JHe ———— 1H + 120 ; YN (a,p) 10 (1°° réaction réalisée par
RUTHERFORD. Elle a permis la découverte de Proton en 1919).

[1.2. Fission nucléaire

Elle concerne les ¢léments lourds qui se désintégrent pour donner des atomes plus légers et
des neutrons qui a leur tour peuvent bombarder d’autres noyaux voisins et provoquent la leur
fission ; ¢’est la réaction nucléaire en chaine.

BU+ gn ————— '8Sh + "4INb +34n
Fission nucléaire non controlée = Bombe atomique

Fission nucléaire controlée = Centrale nucléaire

L’¢énergie libérée par ce type de réaction est de 1’ordre de 200 MeV/atome

Exemple :
28U+ n ————> ¥Ba + 3Kr +3{n
20U+ n ————> BSr + BXe +2¢n
BU+ n ————- B+ JY +4 §n
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I1.2. Réaction defusion

Au cours de ce type de réactions deux ou plusieurs atomes Iégers vont s’unir pour former un
noyau lourd sous haute température.

Au cours de ce processus, il y a perte de masse accompagnée d’un dégagement d’énergie.

Exemple :
iH+ 3H ————> %He+ {n
SLi+ 3H ————> 2%He
41H ————> 3He+2 fe

[, CINETIQUE DE LA DESINTEGRATION RADIOACTIVE
[11.1. Aspect énergétique

Lors de la réaction nucléaire, il y a conservation du nombre total de nucléons et de la charge
globale mais accompagnée par une perte de masse (A m) correspondant a la libération de
I’énergie donnée par la relation d’EINSTEIN :

E = Am.C?

Avec : Am = ), m (produits) — Y, m (reactif’s)

Exemple :

20Th —— ——— %He + *38Ra
Avec : mpy, = 230,1047 uma ; my, = 4,0039 uma; my, = 226,0957 uma
La désintégration d’'une mole d’atomes s’accompagne d’une perte de masse :

Am = (226,0957 + 4,0039) — 230,1047 = —0,0051 uma

2
E = —0,0051.1,66.1077 (kg) 9.10'® (%)= —0,076194.10~"" (//atome) =
0,076194. 10~ 11

16. 10-19 (eV) = =7,76 MeV.

[11.2. Aspect cinétique (loi de décroissance radioactive)

Soit la réaction :

A —————- B (Bn estpas radioactif)
At=0 No
At Nt NO _Nt
A (t+dt) Ny + dN
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. . , dN . s
L’expérience a montré que le nombre d’atomes (E) qui se désintegrent entre t et (t + dt)

est proportionnel au nombre d’atomes N présent a I’instant t d’ou :

Avec :

dN: La variation du nombre de noyau radioactif pendant le temps dt
N: désigne le nombre de noyau présent a I’instant ¢

A: constante radioactive ou de désintégration (s ™1, mn™1)

dnN s . s, ., . dN
—— : représente le nombre de particules désintégrées par unité du temps. La variation — -

(vitesse de désintégration) en fonction de N est une loi linéaire. Elle s’exprime en d.p.m
(désintégration par minute) ou d.p.s ( Desintergatio n par seconde).

Par intégration de 1’équation (1) :

dN
—E=A.N ;At=0ona: N= Ny;;; At # Oona N= N;
an AN an Adt
— = —AN> — = —
dt N

N ¢
dN
o =f—,1.dt > I, = -2 @l
No 0
InN — InN, = —A.t

N, = Nye ¢ (2)
C’est la loi de la décroissance radioactive.

a. Lapérioderadioactive
La période radioactive est le temps au bout duquel la moiti¢ des noyaux initiaux
a subi la désintégration. Elle s’obtient en remplagant dans 1’équation (2) t par T

N
et N, par % . On trouve :

T=—=—"" 3)

(2) 1Nt At
@ _— = —
nN0
NO/
Pourt=Tona: (2)(:)lnN—2= AT = —In2= —-AT
0
_1n2
2

-
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Remarque :
Le nombre d’atomes radioactifs présent est divisé par 2 a chaque fois qu’il
s’écoule une période. Au bout de (n) période, le nombre de noyau restant est :

Ny = —~ (4)

La période est une caractéristique fondamentale de chaque noyau. Elle est
indépendante :

- Du nombre initial d’atome

- De la pression et de la température.

Exemple :
Périodes de quelques éléments :

287 . T = 4,5.10% ans : Blp . 1= 8,1 Jours; 2>Ng = 25 secondes.

/\ nombre de noyaux radioactifs

Ne

Mo
2
No
No_ 4 :
YNboodood
o,
T 2T T 4T 3T témps

0

Figurelll.l. La courbe de décroissance radioactive.

b. Activitéradioactive

C’est le nombre moyen de désintégrations par unité du temps. Il suffit de dériver I’expression
de N, et d’en prendre I’opposé (afin de garder une quantité positive). On note A, I’activité de
la source a un instant initial at = 0 on 4y = A. N,

a= W _an (5)
- odt

Elle peut s’exprimer en : d.p.s, en d.p.m ou en curie ( (1 curie = 3,7.101° dps)

<
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Cette valeur numérique fut choisie de fagon que 1 gramme de radium (226Ra) ait une activité
trés proche de 1 curie.

Remarque
Par définition, le curie est le nombre de désintégration par seconde et par gramme de

Radium(226Ra). On sait que la période de désintégration de (226Ra) estde T = 1590 ans.

A= A.N
Calcul de la constante radioactive :
2 0,69

T — 1560.365.24.3600
Calcul de nombre de noyaux :

226 g de ***Ra — ——  6,023.10%3atomes
1gde**®Ra — —— N Atomes
6,023.10%3

- T 226

1,39.10711 s1

= 2,66.10%! atomes dans 1 g de (**°Ra)

A=266.10%1.1,39.10"11 atomes/secondes (dps) = 3,7.10'° dps = 1 curie

Remarque :

1. Cas:A———— B (Bn estpasradioactif)
Au moment d’équilibre, il se forme par unité de temps autant d’atomes de B qu’ils en
disparaissent de A. d’ou :

AA = AB = /1A -NA = AB'NB
2. Cas:A————> B*———->C (Ceststable); (B estradioactif)
Pour A: Ny = Nyg.e 4t

dNg ,, .. dN
PourB:d—tB s écrit : d—tB = A4.Ny — A5.Np
Soit :

dN
d_tB + AB'NB = AA.NAoe_AA't

C’est une différentielle de 1¥ ordre avec un second membre qui conduit au nombre de noyaux
de (B) présent a I’instant (t) :

A
No = Nan. . Aat _ ,Apit
B 0, (e e’st)

-
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IV. APPLICATIONSDE LA RADIOACTIVITE:

1) INDUSTRIE

La gammagraphie ne différe en rien, dans son principe, de la radiographie par rayon X :
I’image (recueillie sur une plaque photographique) d’une piéce métallique soumise a un
rayonnement y révele et décéle les défauts d’un organe. Toutes les soudures des cuves des
réacteurs nucléaires sont controlées a 1’aide de ce procédé. Ses avantages principaux sont la
faillibilité et ’autonomie de la source (*°Co, '**Ir), de dimensions réduites.

La bétagraphie (utilisation du rayonnement 3 ) permet I’examen d’objets minces, le controle
d’épaisseurs, etc.

2) MEDECINE ET BIOLOGIE
a- Traitement des tumeurs par irradiation: Le rayonnement y émis par un corps (le cobalt
60, par exemple) permet de détruire les cellules localisées dans la tumeur cancéreuse.

b- Traitement d’une tumeur par voie métabolique. On prépare des molécules marquées par
un émetteur B et susceptible d’étre fixées sélectivement par les tissus pathologiques. On traite
de cette facon I’hyperthyroidie, le cancer du corps thyroide et de la maladie de Vaquez (ou
polyglobulie), au moyen du phosphore radioactif.

c- Scintigraphie. Les radionucléides sont utilisés comme traceurs. Ils participent au
métabolisme de la méme facon que les ¢léments naturels auxquels ils sont mélangés. Par
exemple, I’iode 131 va étre absorbé au méme titre que I’iode naturel. On pourra donc suivre le
cheminement de ’iode au cours de son assimilation et controler le fonctionnement de la
glande thyroide qui synthétise et sécréte les hormones iodées responsable de nombreuses
actions au niveau des cellules. On peut également étudier la morphologie d’un organe rendu
radioactif par fixation d’un radioélément émetteur y ou . Grace a divers détecteurs, on
obtient une véritable image de ’organe. La chirurgie du cerveau utilise merveilleusement ces
méthodes : le phosphore radioactif se localise dans les tumeurs difficiles a distinguer du tissu
sain ; le chirurgien peut alors cerner au cours de 1’opération méme, a 1’aide de compteurs
Geiger spéciaux sensibles a I’émission f.

d- L’analyse chimique utilise couramment les radioéléments. Le dosage fondé sur la
radioactivité est sensible, simple et rapide. On peut ainsi doser des éléments a 1’état de traces
(10 "'° mol-1), non dosables chimiquement : hormones de croissance, insuline dans le sang,
etc.

e Radiostérilisation. Des milliers d’articles (seringues, pansements, draps, prothéses, ...)
sont stérilisés a 1’aide de rayon vy, qui tuent les microorganismes.

3) AGRONOMIE ET AGROALIMENTAIRE

a- Modification génétique. Une irradiation de végétaux peut provoquer des changements
génétiques importants. On a ainsi obtenu des pailles de blé, d’orge et de riz mieux adaptées a
la moisson mécanique et plus résistantes a la verse.

-
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b- Conservation des denrées. Une irradiation y permet de détruire les insectes dans les
denrées stockées et les microorganismes dans les ceufs, la viande, etc. c’est aussi un traitement
anti-germinatif puissant (pommes de terre).

c- L’utilisation de traceurs a permis de faire progresser les connaissances en maticre
d’absorption ou de transport de minéraux. Par exemple, des atomes de phosphore radioactif
incorporés dans un engrais se comporteront dans une plante de la méme facon que les atomes
stables de phosphore. L.’agronome pourra ainsi suivre a la trace I’assimilation de 1’engrais par
la plante et en déduire son efficacité, la date la plus favorable pour le répandre sur le sol, etc.

4) DATATION D’ECHANTILLONS ANCIENS
Le 'C radioactif est produit de maniere continue dans 1’atmosphére par I’action des neutrons
des rayons cosmique sur I’azote '*N de I’atmosphére suivant la réaction :

UN + in —— Y¥c + iH
Cet isotope s’incorpore dans les molécules CO, puis dans les tissus des plantes par
photosynthése. La concentration dans les plantes vivantes (et dans les animaux qui les
mangent) est maintenue constante de par 1’équilibre avec 1’atmosphére ; le nombre de
désintégration par unit¢ du temps et de masse est également constante pour tous les
organismes vivants (15,3 dpm/gr). Quand la plante meurt, la concentration en "*C décroit a
cause de la désintégration selon la réaction suivante :

Be——— YN+ de+y

Exemple

La période de '*C est de T = 5568 ans et qu’un échantillon de charbon de bois fraichement
dpm_
gr
dans une grotte préhistorique dont un échantillon de méme masse que le précédent donne une

activité A, = 9,6 dpm/gr .

préparé donne une activité de Ag = 15,3——. Quel est I’age d’un échantillon de bois trouvé

Solution :
AO = /1. NO et At = A.Nt

N A /A
N, = Nye™™ = In— =Ilne* = In .

.
Ny Ag/2
I AO In2 " ¢ T I AO
— =—t> t=—.ln—
AT T m2 a4,

AN: t = 3695 années™!

-



CHAPITRE 111 LA RADIOACTIVITE

V1. DANGERS DE RADIONUCLEIDES

ABSORPTION DES PARTICULES ET DU RAYONNEMENT

Ejectés du noyau qui se désintégre, les particules et les photons, dont I’énergie est de 1’ordre
du MeV, peuvent traverser la mati¢re inerte ou vivante. Ces projectiles entrent en collision
avec les atomes ou les molécules qui constituent la maticre traversée.

Au cours du choc, la perte d’énergie cinétique provoque des ionisations ou méme des
réactions nucléaires. On peut définir le parcourt moyen d’un ensemble de particules dans une
substance donnée comme la distance moyenne parcourue par ces particules avant d’étre
arrétées. Ce parcours moyen dépend de la nature des particules, de leur énergie cinétique
initiale et de la substance traversée.

A- Les particules a sont facilement arrétées. On admet qu’une feuille de papier suffit a
I’arréter.

B- Légeres, les particules b peuvent subir de nombreuses collisions successives avant d’étre
arrétées ;celles ci sont plus pénétrantes que les particules a, mais moins ionisantes. Leur
parcours moyen est inversement proportionnel a la masse volumique de la substance
traversée. Une feuille d’aluminium de 5 mm d’épaisseur permet d’arréter les particules b, dont
I’énergie cinétique est inférieure a 2 MeV.

C- Les rayons g sont trés pénétrants. Plutot qu’un parcours moyen, on détermine, pour un
matériau donné, 1’épaisseur de demi-absorption, c’est-a-dire 1’épaisseur qui absorbe, en
moyenne, la moitié des photons incidents. En TP nous avons vu que des rayons g peuvent
traverser une épaisseur de 20 mm de plomb (et il en existe de beaucoup plus énergétiques...)
D- Les neutrons sont tres pénétrants. Ils interagissent plus ou moins avec les noyaux selon la
substance traversée, provoquant d’autres réactions nucléaires et par des chocs avec des
noyaux légers (noyaux d’Hydrogene, par exemple) que par des chocs avec des noyaux lourds.
IIs ont en effet I’avantage d’étre neutre, et donc de ne pas subir la répulsion du noyau lors de
leur approche.

1) EFFETS BIOLOGIQUES

En traversant la maticére vivante, les particules a et b et les rayonnements g provoquent des
ionisations ou des excitations, d’atomes, susceptibles d’entrainer des réactions chimiques
anormales.

réactions secondaires peuvent apparaitre; des macromolécules fondamentales au niveau
cellulaire (ARN, ADN) sont touchés. Des altérations morphologiques sont observées,
notamment des effets génétiques; des cellules sont détruites ou leur processus de division
altére.

Lors de retombées radioactives, les nucléides sont absorbés par les plantes et se retrouvent
ainsi dans la chaine alimentaire. Les aliments ingérés véhiculent des radionucléides émetteurs
a, b ou g, qui peuvent alors atteindre n’importe quelle cellule de ’organisme. C’est la raison
du grand émoi suscité par la catastrophe de Tchernobyl du 25 avril 1986, ou des quantités
importantes d’isotopes radioactifs (iodes, cobalt, césium, ...) furent émises puis véhiculées
par les vents sur une grande partie de I’Europe occidentale.
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EXERCICES

Exercicel :

Le carbone 14 (*C) est un isotope radioactif de période T = 5700 ans qui se désintégre par
émission B~. Dans I’atmosphére, le '*C est continuellement en formation par I’action du
rayonnement cosmique et la proportion '*C/"2C est sensiblement constante, de telle sorte que
la radioactvité¢ d’un gramme de carbone est d’environ 13,9 désintégrations par minute (834
Bq). Le ''C est assimilé par les organismes vivants. Aprés leur mort, le rapport '*C/"*C
décroit. La mesure de la quantité de '*C résiduelle permet donc la datation de la matiére
organique.

Un échantillon de sarcophage égyptien a une radioactivité¢ f~ égale a 9,1 désintégrations par
minute et par gramme de carbone. Déterminer 1’age approximatif du sarcophage.

Exercice 2 :

Au cours d‘une fouille archéologique, des restes d’objets en bois ont été découverts.
L’analyse a montré qu’il contenait8 fois moins de '*C que le bois actuel. Quel est I’4ge
approximatif des restes archéologiques, sachant que la période du "*C est de 5700 ans ?

Exercice 3:

Le phosphore 32 (32P) est un isotope radioactif émetteur S~ (periode = 14 jours), utilisé en
thérapeutique chez I’homme pour le traitement de certaines polyglobulités.

La dose thérapeutique est de 4 MBq/Kg (¥ 10%). Une gélule de (32P) ontient une activité
de 0,4 GBq au jour 0 (Jy) qu’il est prévu d’administrer a un patient de 90 Kg ce jour Jo.

Le patient ne s’étant pas pr’senté a son rendez-vous, est —il possible d’utiliser cette gélule une
semaine plus tard (J;) pour traiter une patiente de 40 Kg.

Exercice 4 :

1. 1l existe trois types de désintégrations radioactives : o, B, B". Quelle est la nature des
particules émises dans chacune de ces désintégrations ?

2. Le potassium 4019K est radioactif et se désintégre en donnant de I'argon 4013Ar . Ecrire
I'équation de la  désintégration en rappelant les régles  utilisées.
-Définir la demi-vie notée tu,.

- La demi vie du potassium 4019K est 1,3 10° ans. En déduire la valeur de sa constante
radioactive A.

Dans certaines roches volcaniques, on décéle la présence de potassium **;0K
radioactif. Lors d'une éruption volcanique, tout l'argon s’évapore sous l'effet des
conditions de température et de pression : on dit que la lave se dégaze. A cette date,
considérée comme instant initial t=0, la lave volcanique se solidifie et ne contient pas
d'argon. Plus tard, a l'instant t, on effectue un prélévement de roche sur le site
volcanique ancien. Un spectrographe détermine la composition massique de ce
pré}gvement, qui contient, entre autre : mg= 1,57 mg de WK et ma= 82,0 ug
de 1gAI'

3. Déterminer le nombre d'atomes de potassium 40 ( Nk) et le nombre d'atomes d'argon
40 ( Nx,) a la date t.

.
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4. On note Ny le nombre d'atomes de potassium 40 contenus a la date t=0 dans la roche
prélevée a la date t. Justifier la realtion No= Ng+Na;.
Exprimer le nombre d'atome Nk(t) de potassium 40 en fonction de t, Ny, A.

6. Déterminer la date approximative de 1'éruption.
M(K) voisin M(Ar) = 40,0 g/mol ; Na= 6,02 10* mol™.

)]

Exercice 5 :
I. La période de désintégration B de I’élément 1*C est 5,7 .10 ans.

1.1. Ecrivez la réaction de désintégration?ﬁ .

1.2. Calculez sa constante radioactive.
1.3. Calculez le temps au bout duquel 90% de I’élément se sont désintégreés.
1.4. complétez les réactions radioactives suivantes :

PN+, —— JO+ H

JAl + fHe —— P+ ...

II. Soient les nucléides suivants : ;’F; JH; 5°U

1. quelle est la constitution du noyau ?
2. quel est le défaut de masse correspondant ? en déduire I’énergie de liaison par nucléon
3. comparer les stabilités.

Données :

m, = 1,00758 uma ; masse du noyau : “°F= 20,00165 uma ; m,= 1,00897 uma ;masse du
noyau : *H = 3,0165 uma. masse du noyau : 2°U= 235,12 uma.

Exercice 6 :
Des sels contenant du phosphore radioactifs (32P) ont une activité de 5 pCi au temps t. cette
activité devient égale a 3,08 pCi dix jours plus tard.

1. Déterminer la constante radioactive et la période du phosphore radioactif.

2. t=30 jours, déterminer I’activité initiale

3. en admettant qu’il s’agit des sels de phosphate de calcium (Caz(P0,),), calculer la

masse qui correspond a la radioactivité initiale.
Données: N = 6,023.1023, 1Ci=3,7.10"d.p.s

Exercice 7 :
I. La période de désintégration B de I’élément \*C est 5,7 .10 ans.

1.5. Ecrivez la réaction de désintégration’p .

1.6. Calculez sa constante radioactive.
1.7. Calculez le temps au bout duquel 90% de I’élément se sont désintégreés.
1.8. complétez les réactions radioactives suivantes :

.
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JAl + fHe —— P+ ...

II. Soient les nucléides suivants : ;'F; “H; 3°U

4. quelle est la constitution du noyau ?

5. quel est le défaut de masse correspondant ? en déduire 1’énergie de liaison par nucléon
6. comparer les stabilités.

Données :

m, = 1,00758 uma ; masse du noyau : 20p= 20,00165 uma ; m,= 1,00897 uma ; masse du

noyau : H = 3,0165 uma ;masse du noyau : 25U= 235,12 uma.

Exercice8:

Les masses du proton, du neutron et de I'électron sont respectivement de 1,6723842.10%g,
1,6746887.10*"g et 9,109534.10*%g.

1. Définir 1'unité de masse atomique (u.m.a). Donner sa valeur en g avec les mémes chiffres
significatifs que les masses des particules du méme ordre de grandeur.

2. Calculer en u.m.a. et a 10™ prés, les masses du proton, du neutron et de 1'électron.

3. Calculer d'aprés la relation d'Einstein (équivalence masse-énergie), le contenu énergétique
d'une u.m.a exprimé en MeV. (1eV=1,6.10-19 Joules)

Exercice9

2X°

1. On peut porter des indications chiffrées dans les trois positions A, Z et q au symbole X
d’un élément. Que signifie précisément chacune d’elle ?

2. Quel est le nombre de protons, de neutrons et d’¢lectrons présents dans chacun des atomes
ou ions suivants : 2JF ; 2IMg?*; ]3Se?”

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

A B C D

Nombre de protons 21 22 22 20

Nombre de neutrons 26 25 27 27
Nombre de masses 47 47 49 47

Y at-il des isotopes parmi ces quatre nucléides ?

Exercice 9

1. Le noyau de l'atome d’azote N (Z=7) est formé de 7 neutrons et 7 protons. Calculer en
u.m.a la masse théorique de ce noyau. La comparer a sa valeur réelle de 14,007515u.m.a.
Calculer I'énergie de cohésion de ce noyau en J et en MeV.

Données:

mp = 1,007277 u.m.a.; m, = 1,008665 u.m.a. ;me = 9,109534 10‘31kg;

N = 6,023.10%%; Ry = 1,097.10" m™';h= 6.62.1073*J.s; ¢ = 3.108m/s

2. Calculer la masse atomique de 1’azote naturel sachant que :

X
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"N a une masse de 14,007515u.m.a et une abondance isotopique de 99,635%
>N a une masse de 15,004863u.m.a et une abondance isotopique de 0,365%

Exercice 10:

Considérons I'élément phosphore P (Z=15) (iso-topiquement pur, nucléide 3LP):

1. Déterminer, en u.m.a et avec la méme précision que I’exercice précédant, la masse du
noyau, puis celle de I'atome de phosphore.

2. Est-il raisonnable de considérer que la masse de 1'atome est localisée dans le noyau ?

3. Calculer la masse atomique molaire de cet ¢lément.

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

Exercicell:

I. Mesure du volume sanguin d’un animal

On injecte 1 cm’ d’une solution radioactive de trittum qui donne 2.10° dps dans la
circulation sanguine d’un animal. Au bout d’un temps suffisant pour que le tritium ait diffusé
dans tout 1I‘appareil sanguin est de 1,5.10* dps. Quel est, en cm’, le volume sanguin total de
cet animal (la période radioactive du tritium est voisine de 12 ans).

I1. Etude de la circulation dans un organe

On injecte un traceur radioactif dans 1’organe ¢étudié et on détermine la radioactivité de cet
organe en fonction du temps. Dans ’expérience relatée ci-dessous, on a injecté 2 cm® d’une
solution de Krypton radioactif (85kr), dont la période est de 10,3 années, dans un avant bras
et on mesure la radioactivité pendant 30 minutes.

Dans le tableau ci-dessous, (t) est le temps en minute et (N) est le nombre de coups par minute
donné par un compteur :

t 0 5 10 15 20 25 30

N 3,89.10° |3,22.10° |2,77.10° |2,33.10° | 1,94.10° | 1,66.10° | 1,39. 10°
Ln N

Tracer :

a. La courbe N = f(t)

b. La courbe In N = f(t). Quelle conclusion tirez-vous de ces courbes ? au bout de
combien du temps la radioactivité du bras tombe — t- elle a la moiti¢ de sa valeur
initiale ?

Exercice 12

La scintigraphie est une technique d'investigation médicale qui permet l'observation de la
glande thyroide. Un patient ingére pour cette observation une masse m=1,31ng de l'isotope
(1221 de l'iode qui est radioactif de type (87) (t1/2 = 8,1 jours = 7.10° s).

1. Ecrire I'équation de la réaction de désintégration en justifiant.

2. Déterminer le nombre d'atomes radioactifs dans la dose ingérée.

.
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3. On note (Ny) le nombre de noyaux radioactifs a la date t=0. On note (N) le nombre de
noyaux radioactifs a la date t. Etablir la relation entre la constante radioactive A et le temps de
demi-vie (t1 /2), en précisant la signification de la demi-vie.

4. Définir l'activité d'un échantillon radioactif et établir la relation entre l'activité et N.

5. Calculer I'activité initiale de la dose ingérée.

6. Calculer le temps au bout duquel l'activité résiduelle est égale a 1,5 % de 1'activité initiale.
Données : M (iode 131) = 131 g/mol ; Nx = 6.1023 mol™! ;515b ;5 5pTe 5 s4Xe ; 55Cs ; s¢Ba.
Aideaux calculs: (In2)/7=0,1;1In0,015=-4,2;4,2/In2=6

Exercice 13

La glande thyroide produit des hormones essentielles a différentes fonctions de l'organisme a
partir de l'iode alimentaire. Pour vérifier la forme ou le fonctionnement de cette glande, on
procéde a une scintigraphie thyroidienne en utilisant les isotopes (*31I) ou (12I)de l'iode.
L’iode 131 (Z = 53) est émetteur (7) et sa demi-vie t;,vaut 8,1 jours . Le 25 aoiit 2007,
un centre hospitalier regoit un colis d’iode radioactif d’activité¢ A =2,6.109 Bq

1. Ecrire I’équation de la désintégration

2. Quels sont les rayonnements émis par I’iode radioactif dans le corps humain ?

3. Tracer la courbe représentative de 1’activité A(t) pour 0 <t < 60 jours apres la réception

4. Calculer la masse d’iode radioactif contenu dans le colis a la date du 25 aotit 2007

5. En utilisant la courbe tracée précédemment, déterminer 1’activité du colis d’iode non encore
utilisé 30 jours apres réception ; retrouver la valeur exacte par le calcul.

6. Lors d’un examen médical, on injecte a un patient une quantité d’iode radioactif d’activité
voisine de 4.106 Bq. Combien d’injections peut-on réaliser a partir de 1’échantillon non
encore utilisé, le 25 septembre 2007 ?

7. Quelle activité, due a I’iode 131, reste-t-il dans le corps du patient un an apres 1’injection ?
que peut-on conclure du résultat observé ?

8. La conclusion de la question précédente serait-elle identique si le traceur utilisé avait une
demi-vie égale a 90 jours ?

Données : masse molaire atomique M; de I’iode : M;= 131 g/mol ; N = 6,02.1023m01'1 :
Tellure (s, Te) ; lode (531 ) ; Xénon (s4Xe) ; Césium (55Cs)

Exercice 14 :

L’isotope le plus abondant du fer correspond au nucléide 3$Fe. La masse d’un noyau vaut
55,9207 u.

1. Calculer le défaut de masse en u.m.a puis en kilogrammes du noyau de fer

2. Calculer 1’énergie de liaison du noyau de fer 33Fe, en J puis en MeV

3. Calculer ’énergie de liaison par nucléon du noyau de fer 3§Fe

4. Reprendre les questions précédentes avec le noyau d” 233U  m (*33U )=234,9935 uma
5. Comparer alors la stabilité du 3§Fe et de 1"’233U

Exercice 15
1. Dans une centrale nucléaire le combustible utilisé est de l'uranium enrichi en 233U. Un
noyau 233U peut absorber un neutron.

Parmi les réactions nucléaires qui peuvent se produire on observe la réaction d'équation :

.
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20 + n————> 13Xe + ST + yin
a) Préciser s'il s'agit d'une réaction de fission ou de fusion.
b) Compléter 1'équation en calculant x et y.
c) Calculer en MeV, 1'énergie libérée par cette réaction.
d) Sous quelle forme peut se retrouver I'énergie ainsi libérée ?
2. Une tranche de la centrale fournit une puissance électrique de 900 MW.
On consideére que 33 % de l'énergie libérée par les réactions nucléaires est transformée en
énergie électrique.
a) Calculer en MeV I'énergie libérée par les réactions nucléaires en une journée.
b) En supposant qu'en moyenne chaque noyau d'uranium libére une énergic de 200 MeV,
calculer le nombre de réactions qui ont lieu chaque jour.
¢) En déduire la masse journaliére d'uranium 235 consommée dans cette tranche de la
centrale.

Données : m(*3U) = 3,902.107% kg; m(13)Xe) = 2,3062.1072° kg; m(3gSr)

= 1,559.1072° kg; m(}n) = 1,675.107%7 kg

Exercice 16 :
Dans un réacteur nucléaire les noyaux d'uranium 235 subissent la fission sous le choc d'un
neutron lent. On considérera la réaction suivante :
20 + n————> 13Xe + ST + yin
Données :

m, = 1.00866 uma; m(*3U) = 234,99332 uma; m(°sSr) = 93,89446 uma; m(*£)Xe)
m
= 139,89194 uma; 1 uma = 1,66054.107%” kg; c = 3. 108?; 1eV
= 1.6022.107°J; N, = 6,022.10% mol~L.

Pouvoir calorifique du pétrole . P = 43 %; masse molaire de | uranium M = 235 g/mol

Un réacteur nucléaire fournit une puissance ¢électrique moyenne de 950 MW. On suppose que
cette puissance ¢lectrique fournie par le réacteur est constante dans le temps. Le rendement de
la transformation énergie nucléaire en énergie électrique est de 35 %.

a) Apres avoir équilibré 1'équation bilan précédente, donner les valeurs de x et de y.

b) Calculer 1'énergie libérée par la fission d'un noyau d'uranium 235 suivant la réaction
proposee.

C) On admettra que toutes les réactions de fission produisent la méme énergie que la
précédente ; déterminer la masse (en kg) d'uranium 235 consommée par le réacteur en une
journée.

d) Déterminer la masse de pétrole (en tonnes) qu'il faudrait briiler pour produire la méme
énergie qu'un kg d'uranium.

€) Calculer la durée Dt (en heures et en minutes) nécessaire pour consommer un kilogramme
d'uranium 235 dans ce réacteur.

.
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CHAPITRE IV
STRUCTURE ELECTRONIQUE DE L’ATOME

l. Spectre électromagnétique — dualité onde -corpuscule

A 1échelle microscopique (atomique), la physique classique révele insuffisante pour
I’é¢tude des phénomenes. Pour cela, une nouvelle mécanique a été créée : il s’agit de la
mécanique quantique (mécanique ondulatoire).

I.1. Aspect ondulatoire de la lumiére :

Certains phénomenes optiques comme la diffraction, la diffusion.... Les interférences ne
peuvent étre interpréter que si I’on attribue a la lumiére un aspect ondulatoire. Ces ondes
¢lectromagnétiques ou lumineuses se propagent dans 1’espace a une vitesse constante de
’ordre de 2,99.108 m/s . Chacune de ces ondes est caractérisée par sa longueur ou sa
fréquence avec :

c
V=7

Champ magnétique
Vecteur champ magnétique

Vecteur champ électrique

Fig. IV.1.0nde électromagnétique ou lumineuse

T Longueur d’onde « A »

T
Ampliftud
e

Fig. IV.2.Caractérisation d’une onde

.
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D’autres phénomenes sont interprétés par la théorie ondulatoire comme le rayonnement du
corps noir (PLANK 1900 ; quantification d’énergie) et photo ¢€lectricité (EINSTEIN, les
photons).

Définition : le spectre électromagnétique se compose de I’ensemble des ondes
lumineuses ou 1 fréquence v peut prendre toutes les valeurs de fagcon continue.

10" 10 10° 10° 1000 1 100 ()

Raday ondes kilométriques
Rayon ¥ |Rayon N UV IR Micyo Radio - TV
onde
]

400-700 nm (Visible)
Fig. IV.3.Spectre électromagnétique

1.2. Aspect corpusculaire : effet photoélectrique :

Cet effet a été découvert par le physicien HERTZ vers 1885. L’expérience consiste a
irradi¢ une plaque métallique par une lumieére monochromatique de fréquence croissante

reliée a un électrométre. Ce dernier commence a se charger au-dela d’une fréquence V) ;
les deux branches de 1’électrometre s’écartent : signe de présence d’électricité.

Pour EINSTEIN, I’irradiation d’une plaque métallique par une lumiére monochromatique
permet I’arrachement des électrons si V = 7V qu’on appelle fréquence de seuil

caractéristique du métal utilisé.

I1 conclue que la lumiére est porteuse de grain de matiére « les quantas » appelés aussi
« les photons » porteur chacun d’une énergie E :

E=h.v

Ces photons en heurtant les atomes de la plaque et s’ils ont suffisamment d’énergie
arrachent des électrons d’ou la production de I’électricité ; c’est ce qui constitue 1’effet
« photo électrique », c-a-d, la production de 1’électricité grace a la lumiére.

.
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Remarque :

D’apres la relation d’équivalence masse — énergie, 1’énergie transportée par un photon
égal & m.C? ou m représente la masse fictive du photon (dont la masse a repos est nulle),
ona:

C h
E=hv=mC? =h- = 1 =—

A m.C
Expeérience

Si on éclaire une plaque métallique avec une lumiére de fréquence V  supérieure a la

fréquence de seuil V( le surcroit d’énergie par rapport a 1’énergie caractéristique du métal

Ey = h.v, est dissipée sous forme d’énergie cinétique prise par les électrons :

E.= E—Ey=hv—hvy=h— vy)

Ecénerg‘ie Feh
b
O ‘ E =hxv,
0 . »V (Absorbee)
vy v Metal
Remarque :

1. Seule la lumicre de fréquence v > v, détermine une émission d’électrons.

2. Si un photon d’énergie E = h.v = Ej = h.V( est absorbé, I’electron émis
atteindra une énergie cinétique maximale :

1
E. = > .m.V? =h(v— vyp)

Cette équation montre que la courbe représentant 1’énergie en fonction de la

fréquence est une droite de pente (h) :

E.—
vV -V

Tga=h (constante de PLANK)

Tg a =

; par analogie a léquation précedente, on trouve :

.
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1. INTERACTION ENTRE LA LUMIERE ET LA MATIERE

En dessous de photoémission, un atome ou une molécule n’absorbe que certaines
fréquences lumineuses. L’ensemble des fréquences absorbées est appelé spectre
d’absorption qui constitue un moyen d’identification d’un atome ou d’une molécule
donnée. On exprime les positions de raie (transition électronique) souvent par le nombre
d’ondes, avec :

1
V==
A
L’atome est a I’état fondamental s’il n’absorbe par d’énergie du milieu extérieur. Dans le
cas contraire, 1’électron peut occuper certains niveaux désignés par (n) (nombre
quantique).

L’¢électron ne peut occuper que des niveaux 1,2,3,4 ... ce qui signifie que I’énergie est
quantifiée et elle ne peut varier que par quanta d’énergie ( paquets).

Energie
n:
n= Etats
n:
n:
ATawrrnmes AP Asvnsrmin Ada 1PATAndarnes ' Etat
Fig. IV.4. Niveau d'énergie de |’ électron
On distingue deux types de spectres : I’absorption et I’émission.
E ' 3 E A
E m E m
En n En A 2 n
Absorption Emission lumineuse

Absorption lumineuse : Si I’électron saute d’une orbite de rang n a une orbite de rang m
(n<m) telle que 1’atome passe d’une énergie En a une énergie Em alors I’atome absorbe une

radiation de fréquence tel que AE = hv

Emission lumineuse : Si I’¢lectron saute d’une orbite de rang m a une orbite de rang n (m>n)
telle que 1’atome passe d’une énergie Em a une énergie En alors I’atome émet une radiation

de fréquence v tel queAE =h xv .

F
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11.1. SPECTRE D’EMISSION D’HYDROGENE

Le spectre d’émission d’hydrogene est obtenu en appliquant une décharge ¢lectrique (ddp) au
gaz d’hydrogéne dans un tube cathodique qui provoque I’excitation des atomes d’hydrogene.
Le retour de ces atomes de I’état excité a 1’état fondamental, émettent un rayonnement
¢lectromagnétique.

Le rayonnement émis traverse un prisme qui sélectionne les radiations monochromatiques (
de méme fréquence, méme longueur d’onde). Le spectre obtenu, sur la plaque photo, est un
spectre constitué de raies trés fines de couleurs variées séparées par de larges espaces
sombres. Ces spectres ont été découvert par LYMAN (UV), BALMER (Vis), PASCHEN,
BRACKETT, PFUND (IR).

Violet
Indigo
urquoise

Observation
Spectre de SSAC

LTS

Source (H) Fente (F)
Fig. IV.5. Spectre d’émission d’hydrogene
Lyman Balmer Paschen etc
+“—r <« > +—>
Violet Bleu Vert Orange Rouge
uv IR
I O A I >
rrrrrrrrrrerrrrrrrrrerrrrrrrrrd
400 nm 500 nm 600 nm A (nm)

Fig. IV.6.Allure de spectre d’émission d’hydrogéne
Raie rouge : 1 = 6563 A° ; Raie bleu : 1 = 4861 A°;

Raie Indigo : 1 = 4340 A°; Raie Violet: 1 = 4101 A°
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Remarque :

1. Chaque atome a un spectre caractéristique. Pour le spectre étudi¢ précédemment, c’est
un spectre de I’atome d’hydrogene et non de la molécule H,.

2. Les atomes excités émettent des radiations visibles et invisibles

3. Les fréquences émises ont de valeurs bien déterminées.

4. L’e nsemble des radiations constitue le spectre.

L’analyse de la lumic¢re émise permet d’observer un spectre discontinu ou spectre de raies
dont les longueurs d’ondes peuvent étre calculé par une formule empirique : Formule

BALMER — RHYDBERG.
1 1 1
=7k ()
v : nombre d’onde
A : longueur d’onde
n : nombre quantique principal
Ry : constante de RHYDBERG : Ry = 10967757,6 m™1

L’ensemble des raies de BAMER dans le visible constitue la série de BALMER.

B.n?

Relation de Balmer A = > avecn=23,4,5,6,7, 8 ... B=cosntante
n2—

Realti dRHYDBERG'V—l—R (1 1)

ealtion de PV == Re\R 3

11.2. NOTION DE SERIE DE RAIES :

Une série de raie correspond a I’ensemble de toutes les raies qui font revenir 1’électron sur un
niveau donné. Chaque série a regu le nom de son découvreur :

1) Sériede LYMAN (UV): n=1 ,m=23,4,....
2) Série de BALMER (visible): n=2 ,m=3,4,5,6, ......
3) Sériede PASCHEN(R) : n=3 ,m= 4,5,6,......

4) Série de BRACKETT (Proche IR) : n=4 ,m= 5,6, ......
5) Série de PFUND (IR lointain) : n=5 ,m= 6,7,8, ......

.
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Séries de raies

4+ Energie 4
N =
v n=5
fund

¢ n=4
¢1r1rmnnunr IBracket t 1459-4052 n=3
YYYYY Y aschen 821-1876 =

almer « 365 a4 700nm» T Emission

Absorption t
L\A B h n =1
Lyman « 91 a 121 nm»

Fig. IV.7. Série de raies

Remarque : 4,0, €t Apin

_ 1 1 1 1 1 1
=) 2 e\
2

n2

3

Amax: COrrespond a la raie maximale : n=n et m = n+1

1 (n2.(n+1)? )\  n’(n+1)°
<(n +1)% — n2>

Amax - E

~ (2n+1).Ry
Amin: COrrespond a la raie limite:n =net m - oo

1 1 n’
lmin=E T 1| > Amn =75

n? m?

I11.  MODELES CLASSIQUES DE L’ATOME

111.1. MODELE DE RUTHERFORD

D’apres RUTHERFORD, [I’électron tourne autour du noyau en parcourant d’un
mouvement uniforme une orbite circulaire de rayon (r).

La stabilit¢ mécanique résulte de la compensation des fonces é€lectrostatiques par les
forces centrifuges dues a la rotation de 1’¢lectron autour de noyau.
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Forces exercées sur I’électron :

1. Force électrostatique

2
e 1 cl i .
FL=—-Z72K. = K = avec : gy: permittivité du vide
T 4meg
K =9.10°
Pour I’atome d’hydrogéne :
62
Z=1; = -K—
1 e?
 4mey 1?2
2. Force centrifuge
VZ
F,=m—
2 r
Pour que ’électron reste sur I’orbite : F; = — F;
1 e V2
T ¢
Ateg T T

Energie de I’électron :

C’est la somme de son énergie potentielle E, et de son énergie cinétique E

1

Er = Ep + E, avec : E. = E.mV2 RN ¢7)

Energie potentielle

Elle est due a I’attraction du noyau, c’est 1’énergie nécessaire pour amener 1’¢lectron de
I’infini (ou son énergie est nulle (par convention)) a la distance ® du noyau.

r r 62 1 62 r
Epr = — | Fidr = — ——dr = |- —
P L 167 L ATreyT? r [ 4118, rL
1 e?
P ey T (3)
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Ey = Ep + E, = —.mv? e
= = -—.mVs— ——
T P © 2 Amey. T
62 2
D’apres (1) : dmeq rm =V
oo 1. 1 e? e’
= —=."m,. : —
T 7 2 " 4mey r.om, Ameg.r
o 1 e? e’
"7 8mey' r  Amey.r
By = - (4)
T — 87T80.r EEE EEE EEE EEE EEE EEN EEE @

le modele de 1’atome d’hydrogeéne proposé par RUTHERFORD et PERRIN est en
contradiction avec 1’expérience :

Ce modele laisse prévoir : L’experience montre que :

1. U nrayonnement spontané : 1. L’atome d’hydrogéne dans son état
L’¢lectron en mouvment dans un chadp fondamental ne rayonne par (I’¢lectron
electromagnétique rayonne de Ilénergie reste sur son orbite).

(onde electromagnetique, theorie classique).

2. Un atome instable : 2. L’atome d’hydrogeéne est stable
Lorsque [’atome rayonne, son énergie
diminue ce qui entraine une diminution de
rayon (r ) et par conséquent la chute de
1’¢lectron sur le noyau

3. La variation continu de rayon (r ) 3. Le spectre d’émission d’hydrogéne
entraine une diminution de 1’énergie est un spectre de raies (discontinu)
E et un rayonnement continu

111.2. MODELE DE BOHR

BOHR a repris le modele de RUTHERFORD mais en se basant sur I’interprétation du
spectre de I’atone d’hydrogeéne (spectre de raies, discontinu) . Ce modele repose sur la
théorie des quantas (PLANCK) selon laquelle 1’échange d’énergie entre la maticre et la
rayonnement ne s’effectue que par des quantités finies. Il ne s’applique qu’aux édifices
atomiques les plus simples ne possédant qu’un seul électron qu’on appelle hydrogénoide
tels que : H, He™, Li®* .........

S



CHAPITRE IV STRUCTURE ELECTRONIQUE DE L’ATOME

Pour remédier aux insuffisances de modele de RUTHERFORD, BOHR fit deux postulats :
1% postulat :

Dans le modele atomique de BOHR, 1’¢électron tourne autour de noyau en suivant un
mouvement circulaire uniforme sur une orbite de rayon (r ). En effet, I’électron gravite
sur des orbites circulaires privilégiés appelés orbites stationnaires sans rayonner ou
émettre d’énergie. Son énergie propre reste constante tant qu’il demeure sur I’une de ces
orbites.

BOHR postulat d’'une maniére arbitraire que le moment cinétique de 1’électron M. V.r

ne peut prendre que des valeurs discrétes égales a des multiples entiers de Py

h

m,.V.r = n.g (5); avecn=1,2,3,4,5....

Il en résulte que seules certaines valeurs de (r ) sont permises.

2™ postulat :

Un tome n’émet ou n’absorbe de rayonnement lumineux que lorsque [’¢lectron passe
d’une orbite stationnaire a une autre ; 1’énergie correspondante est la différence d’énergie
A E entre le niveau de départ et le niveau d’arrivée de 1’¢lectron :

AE:EZ—Elzh.V

111.2.1. Rayon des orbites stationnaires

1) A (P

r2 Me -7 re m,.V?2

h nh 1
5 Vr=n—> V=—.
(5):me. V.r=n 21 2T m,.7
2 n?. h? o o K.e? 4An?.meZ.#=

" 4m2.me?2. 12 T Mg n2. h2

n®. h?

r= RSN ()

-
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1
Avec: K =
4—7‘[80
h?.4me, h?. g,
Tn = nz'ﬁ: nz'—z
4. m,e T.Mmee
r, = n’ ap; r, = n? 0,529
h2.e
ap = & = 0,529 A° cestle rayon de BOHR.
T.mee

111.2.2. Energie de I’électron sur une orbite :

2

. K.e* 1 e A
R il e O
En combinant les équations (4) et (6), on obtient :
o K.e*  K.e* 4n*.K.m,.e*  2.K*m*.m,.e*
r= 2r " 2 n2. h? B n2. h?
ona: E, %
Avec .
2.K?.m%.m,.e* 19,
E, = — % = —21,8.107"joule = —13,6 eV
13,6
n— — 2 (e )

111.2.3. Interprétation par la théorie de BOHR du spectre d’émission de I’atome
d’hydrogéne (relation entre le nombre d’ondes et les niveaux d’énergie)

Lorsqu’un électron passe d’une orbite (n;) de niveau d’énergie (E;) a une orbite (n,) de

niveau d’énergie(E,), la variation d’énergie (AELZ) est donnée par la relation :

2.K%.e*. % m, 2.K%.e*. . m,
hz.nzz h2.n12

AEl,Z - EZ_ E1 - —

2.K%.e*nm’m, /1 1
AEl,Z - ( )

hZ

E
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Cette variation d’énergie correspond a une radiation lumineuse de fréquence V tels que :

AELZ = h.v
Dron:y = AELZ 2.K%. et m, ( 1 1 )
ol - h o h3 Tl12 lez

En faisant apparaitre le nombre d’onde de la radiation lumineuse :

1 v
C=Av =>v= Z = E
1 2.K%’e*.m’m, ( 1 1 ) 7
V= —= —
A h3C Tl12 lez
2 ,4 2
Posons : RH = 2K 237; e (8)
On trouve la formule de HERTZ : vV = Ry (n% — nl_z) E—— )
1 2

Ry =1,097373.107 m™! (constante de RHYDBERG)

111.2.4. Application aux hydrogénoides

La théorie de BOHR n’est pas générale, elle ne s’applique qu’a I’atome d’hydrogéne et aux
ions hydrogénoides, constitués par un noyau de charge (+Ze) autour duquel gravite un seul
électron.

2
e
La force électrique devient : F; = —K.Z. 2

Un calcul analogue a celui de I’hydrogene conduit a :
n?. h?

= 4.m%2.K.m,.e%. Z

. rhydro geéne

TYhydrogénoide = 7 LU LEICEEE (10)
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2.m%.K*m,.e*

— 2
Ehydrog énoide — n2. h2 L =
— 2
Ehydrogénoide - EHydrogéne A (11)
1 R 72 ( 1 1 )
YV === \ . —_——
1 hydrog éne Tl12 nzz
— 2
Rhydrogenoide - Rhydrogéne I A (12)

111.2.5. Insuffisance de modéle de BOHR

Le modele de BOHR (prix Nobel en 1922) ne permit pas de décrire avec succes les spectres
des atomes poly-¢€lectroniques. Alors on chercha a I’améliorer ; SOMMERFILED proposa de
compliquer le modele en faisant intervenir des orbites elliptiques au lieu de simples orbites
circulaires de BOHR (on retrouve I’analogie du systéme solaires avec les orbites elliptiques
de KEPLER). Cette modification entraine 1’apparition de deux nombres quantiques (I,m),
mais ne permet pas non plus de décrire correctement les gros atomes. Ce modele fut
abandonné et remplacé par le modéle quantique ( ou ondulatoire).

En d’autres termes, le modele de BOHR ne permit pas de décrire avec succes les atomes
poly-électroniques. Il ne prend pas en considération I’effet d’attraction du noyau sur les autres
¢lectrons. Ce phénoméne est dit effet d’écran .

2
e
Dans ce cas de figure,ona: F; = K. (Z — U)r_z

Ou . O désigne la constante d’écran. Elle représente I’effet d’obstacle des autres électrons sur
la force électrostatique.

Alors :

v

Il
=
=
Py
N
I
Q
\—/
N
VS
|>_x
I
|>_x
N——

En étudiant le spectre des atomes poly-¢électroniques, MOSELY a trouvé une relation entre la

fréquence (V) et la constante d’écran (0' )

2
W=K(Z—-0)dos v=K2.(Z—0)2= 7= %: ’%(Z—a)z

I1 a pu déterminer les constantes d’écran pour les raies suivantes :

K,K; (6=1);L,,Ls (6 =74)
i B

-
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IV . MODELE BASE SUR LA MECANIQUE ONDULATOIRE
IV.1. Dualité onde-corpusule et relation de DE BROGLIE

Par analogie avec la lumiere, DE BROGLIE (1924) a postulé que toute particule matérielle
animée d’une vitesse (V) ayant une masse (m) pouvait étre associée a une onde telle que sa
longueur d’onde :

h

1 1 1
h.v = E0+§mV2:hV0+§mV2=> h(v—vy) = EmV2

Ce postulat est a la base d’une nouvelle mécanique : mécanique ondulatoire qui a permis de
résoudre les contradictions et les difficultés de la mécanique classique.

Remarques :

1. L’onde DE BROGLIE n’est pas en général une onde électromagnétique. Elle n’est
¢lectromagnétique que si la particule est un photon.

2. La particule peut étre petite ou grande, chargée ou non (un électron, un noyau, une
balle, un satellite...)

1V.2. Principe d’incertitude d’HEISENBERG

Ce principe affirme qu’il est impossible de mesurer simultanément et avec précision la
position et la quantité de mouvement d’un corpuscule.

AP, = m.AV (P : quantité de mouvement = m.V)
Il s”écrit : A(m V).AX = B s e e et e e e o (14)
= h
Avec: h = —
2r

Cette relation signifie que si on peut mesuer théoriquement (x) avec precision (Ax — 0),

h

m.Ax

alors (AV) deviendra grand car : AV =
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Exemple :

Calculer pour deux particules I’incertitude sur 1’abscisse Ax. L’erreur relative sur la vitesse
étant supposée égale a 107> V, I’incertitude (A V) et (AP) serade 10™°>m.V

Solution :
D’aprés la relation : m.AV.Ax = h = Ax= +
10 “.mV
Echelle macroscopique Echelle microscopique
Un plomb de chasse L’électron
Masse: 1 g Masse : 9,11.107" kg
Vitesse : 30 m/s Vitesse : 3. 10° m/s
Precision : 107 Précision : 107
6,62.1073% 6,62.1073%
Ax = Ax =
107°.1073.30.2.3,14 1075.9,11.10731.3.10°.2.3,14
=0,0351.10"%'m =0,39.10"*m
Résultat inappreciable Résultat important

Donc le principe d’incertitude d’HEISENBERG est important a 1’échelle atomique.

IV.3. FONCTION D’ONE ET EQUATION DE SHCRODINGER

Chaque état d’un systéme microscopique est caractérisé par une fonction de coordonnées X,
y,z,t appelée fonction d’onde.

Cette fonction d’onde est une fonction mathématique qui

. : 1 Z
caractérise le comportement d’une particule en un point M M
M(x,y,z) de I’espace a un instant (t). Elle est notée : (T”Z)
Y(x,y,zt).

0
M(r,5,9) 9 r
C’est le carré de cette fonction ? qui a une signification

physique ; il représente la probabilité de presence de la
particule.

IV.3.1. Probabilité de présence m

On appelle dP = [|>dV la probabilité de présence de 1’électron & D’instant (t ) dans
I’¢lément de volume dV. Pour tout 1’espace :

A 4
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+o00
P = j [P|2dV = 1

—00

L’¢lectron se trouve quelque part dans le volume V; la fonction 1 est alors normée
(normalisation des fonctions d’ondes).

IV.3.2. Equation de SCHRODINGER

En 1926, SCHRODINGER a postulé que la fonction d’onde ¥ (x,y, z, t) est une solution de
1’équation :

R [9%y 9%y 9%y
— E, v =E
8 m2m [axz * dy? * 622] tEw =Ey

Ou : m : masse de la particule

. . Z.K.e?
E,. (Energie potentielle) = — ‘
Si on pose :
_ hZ  [o%y . 0%y . 9%y _ . .
H= -0 [6x2 72 + 622] + E, = Hamiltonien

L’équation de SCHRODINGER s’écrit de fagon plus condensée : HY = E avec:

PP (i i R S W
~ 8mim |0x2  0y?  9z2 P 8m?m’ P
72
= —— A+ E
2m P
= h Z.K.e?
Avec.h—g X Ep—— .

L’équation de SCHRODINGER effectue (englobe) la synthése des aspects corpusculaires et
ondulatoires de la particule microscopique.

a. Aspects ondulatoires
Pour un systéme unidimensionnel, une onde stationnaire ont I’amplitude est
indépendante du temps :

21X
Y(x) = Y, COST R (1 2 )|
b. Aspects corposculaires
D’aprés DE BROGLIE: mV/ = P = % SRS (1 £ o)
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c. Conservation d’énergie

E = Ect Ep(X) oo oe oo e e e eve e e (17)

La combinaison de ces trois équations conduit a I’équation de SCHRODINGER.

Considérons le cas le plus simple d’une particule se déplagant sur un axe (x) dans un
potentiel E, (x) indépendant du temps :

21X
Y(x) = g cos——
A
. dy 21 . 2mX
lerer-r: -t = 1n
dérivée I 1 Yo S 1
e 1 d2y 21 21 2T X
2 derwee:m— - TIIJO.TCOS 2
d’y 4m? 21 x
. h h
Mais d’aprés DE BROGLIE: m.V =p = T A= — e . (19)
m

E.=;mV? = 2E =m.V?; E =E +E,() = E =E- Ex)

D’ou:
2 (E —Ep(x)) L2 ¢1)
2 2 2
(18) = 3;5 = — 4;2 t[}o.cosznsz - %mZ.VZ.lpo cosznTx
d?y 4m? ) 21 X 4m? 21 x
- 12 m.m.V-.y, cosT= — ?m.Z.Ec.lpo cosT
d? 4m? 2 8m?
d_xlé)z — h—nzm.Z.(E— Ep(x)).ll)o cos% = — %m. (E— Ep(x)).tp(x)
d>y  8m? 8m?
T2 + pz M- EY(x) — Tz m.E,(x).P(x) =0...........(21)
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h?  d%*y _ _ 3
rrsetrn T E,(x).¥(x) = EYp(x) Equation de SCHRODINGER

Les inconnus sont E et y(x).
La fonction d’onde 1 satisfait a I’équation dite de SCHRODINGER doit étre :

1. Tl faut que Y (x, y, z) soit définie en tout point de 1’espace ;
2. 1l faut que Y(x,y, z) soit continu en tout point de 1’espace ;

3. Quand (x,y,z) >0 = Y(x,y,z) - 0.
IV.4. Reésultats de la résolution de I’équation de Schrodinger

L’équation de SCHRODINGER s’écrit :

2m’ 4.118)T

2 2
( oA e—>.¢ = B e (22)

Le choix des coordonnées cartésiennes pour étudier le probléme n’est pas approprié, et a
cause de la symétrie sphérique de 1’atome, on

choisit les coordonnées sphériques (1, 8, @) 7
M(xy.2) M
1 o/
Avec: x =71.sin8 cos @ 0<r<o M(r,9,6) Q ro! Y
y =r.sinf sing 0<f<m i
Z =T1.CoS ¢ 0<¢@<2m E

Ou: dv = dxdydz = 4nridr

T 2w
dv = f sin 6 d6 j do .r?dr = [cosO]E.[sin @]3™r?dr
0 0

Remarque : Y(x,y,z) - (r,60,9)

La résolution se fait en mettant la fonction Y (r, 8, @) sous forme d’un produit de deux
fonctions :

Y(r,6,90) =R(@).Y(6,9)

La résolution de 1I’équation de I’équation de Hip = EY ne conduira a des solutions acceptables
que pour certaines valeurs de I’énergie ; et comte tenu des valeurs propres de 1’énergie et des
fonctions propres :
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Hl/)n = Enl/)n avecn=1,2,34,5, .....

En effet, a chaque solution de I’équation de SCHRODINGER correspond une valeur , E .

Pour I’atome d’hydrogéne, les valeurs propres de 1’énergie sont données par la relation :

m.e*

- 8.&y.n?%. h?

Ex,

Pour n=1 E; = —13,6¢elV

La résolution rigoureuse de ces équations différentielles est possible. Une infinité de solution
existe. Les conditions mathématiques du calcul des orbitales introduisent trois nombres
entiers n, [, m tels que :

ne N 0<I<n—-1; —-l<m<+l

Dans le cas de I’atome d’hydrogéne la résolution de 1°’équation de SCHRODINGER est
possible et elle donne :

A ¢ )

Et: Y@, 0,0) =R,(1).Y 1 (6,0) e ev vev v v e (24)

IV.5 LES NOMBES QUANTIQUES ET NOTION D’ORBITALE ATOMIQUE
IV.5.1. LES NOMBES QUANTIQUES
L’état quantique de 1’¢électron est défini par quatre nombres quartiques

a. Nombre quantique principal (n)

Il est caractérise le niveau occupé par 1’¢électron ou la couche qu’il occupe. Cette couche,
elle est parfois désignée par une lettre majuscule.

n=1 — couche K
n=2 — couche L
n=3 — couche M
n=4 - couche N

b. Nombre quantique secondaire (ou azimutal) (1) :

1 caractérise la sous couche occupée par I’électron. Avec 0 < [I<n-1
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l=0 - souscouche s
l=1 - souscouche p
l=2 - souscouche d
l=3 - souscouche f

c. Nombre guantique magnétique (m) :
Il caractérise la case quantique occupée par I’¢lectron et fixe son orientation dans le champ
magnétique. Sa valeur est fonction de la valeur du nombre quantique secondaire (1).

—l <m < 41 ;soit 2l + 1 Valeurs différentes.

Graphiquement, ce nombre est représenté par un rectangle : [] onreprésente autant
de rectangle qu’il y a de valeurs possibles de (m)

Ces trois nombres quantiques définissent une case quantique et celle-ci contient deux
¢lectrons. Pour distinguer entre les deux ¢€lectrons, on introduit un quatriéme nombre
quantique de spin (s).

d. Nombre quantique de spin (s) :

Il caractérise le mouvement de 1’¢lectron sur lui-méme et peut prendre seulement deux valeurs
. 1
différentes (i E)

;

%)
Il
I
[
(_

1
Par convention: S = + ot T

IV.5.2. Orbitales atomiques

On appelle les orbitales atomiques les fonctions propres de H l/)n = En l/)n . Chaque
fonction d’ondes, solution de ’équation de SCHRODINGER, est appelée habituellement
orbitale atomique.

Une orbitale définit a la fois un niveau d’énergie et la géométrie de la région de I’espace dans
laquelle 1’¢lectron se trouve.

Y100 = 1S = Aje 7/

r
Y200 =25 = A (2 ——) e~T/%a0
) ) aO

a, : rayon de la 1°° orbite de BOHR

.
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A; et A, : sont des constantes se déduisant de la conditions de normalisation de la fonction
d’onde ( la probabilité de présence de 1’¢lectron dans tout I’espace = 1).

Remarque :

Les fonction d’onde e 1S et 2S ne dépendent que de ( r) (pas de partie angulaire). Ce sont
des orbitales atomiques de symétrie sphérique.

T
lpZ,l,O = 2p0 - B().T'.e 2.a9 , cos O

r
Y211 =2p; = By.r.e 2% .sinf cos ¢

r
Y11 =2p_1 = By.r.e 2% .sinBsing

Les fonctions d’ondes (2p) dépendent de r, 6 et ¢. Ce sont des orbitales atomiques
directionnels.

CONCLUSION : L’état d’un électron est défini par : n, [, met s

IV.5.2.1. Description des orbitales atomiques :
a- OrbitaleS:1=m=0

Indépendance par rapport a 8 et ¢. Ceci définit une sphére de rayon () et centrée sur le
noyau.

Orbitale 1S Orbitale 2S

b- Orbitalep: 1=1; m= —-1,0,+1 : (p_1,Po, P+1)
Pour un électron dans un état décrit par 1’orbitale (p,) : la probabilité est maximale
selon (x), nulle selon les axes (y et z) sur le noyau.
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V. ATOMES POLYELECTRONIQUES EN MECANIQUE ONDULATOIRE

Soit un atome poly-€lectronique dont les orbitales atomiques sont définies par ¥, ;,
auxquelles correspondent des énergiesE,, ; ,,. Le remplissage de ces orbitales par les Z
¢lectrons suit les régles suivantes :

1. Chaque sous couche a un niveau d’énergie associée qui lui est propre
2. Les cases quantiques de la méme sous couche ont la méme énergie indépendamment
demetdes

3. L’ordre des niveaux d’énergie des sous couches est donné par la régle de
KLECHOWSKI

V.a Régle de KLECHOWSKI

L’ordre de remplissage des diverses couches et sous couches se fait par ordre croissant
d’énergie (n+ 1) . D’ou: 1s/2s 2p/3s 3p/ 4s 3d 4p / 5s 4d 5p/ 6s 4f 5d 6p/7s 5f 6d Tp

Exemple : comparaison entre E s et E3,4
E45:n+l=4‘+0=4‘
Esd:n+l=3+2=5

E3q > Eyg

Exemple : 40 (z=8): 1s? 2s2 2p*

V.3. Regles de remplissages des orbitales tomiques:

Lorsqu’on désire obtenir la configurationélectronique de 1état fondamental, il faut savoir
combien d’¢électron doivent dostribués mais aussi comment et ou il faut les placer. Cette
construction est régie par le principe d’édification qui utilise les régles suivantes :
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a. Principe de la stabilité : le remplissages des orbitales atomiques se faut par ordre
crossant de leur energie , c-a-d, de la plus basse energie a la plus élevée.

b. Principe de PAULI : deux lectrons d’un atome ne peuvent pas avoir les mémes
nombres quantiques (n,l,m,s), c-a-d, ne peuvent pas avoir le méme etat quantique.

c. Regle de HUND : dans une méme sous couche, les électrons occupent le maximum de
cases quantiques.

Exemple :

7N: 1522522p3: P m
oF: 152 252 2p°:

Utilisation des cases quantiques :

- Le nombre de case quantiques pour une sous couche donnée est égal a (m)

Exemple : sous couche p:1=1; m=-1,0.+1 dont 03 orbitales : BN

- Pourun (n) donné, le nombre d’’électron maximale est égal : 2. nz

Exemple : n=3,1=2, m=21+1 =5 valeurs : -2,-1,0,+1,+2

Configuration électronique simplifiée

Configuration du gaz rare + couche externe

Avec : gaz rare : c’est le gaz dont le numéro atomique est le plus proche possible du
numéro atomique de 1’¢lément considéré tout en lui restant inférieur. Le tableau récapitule
quelques gaz rares :

Gaz rare Symbole Nombre d’¢lectrons

Helium He 2 2<Z<10
Néon Xe 10 10<Z<18
Argon Ar 18 18<Z <36
Krypton Kr 36 36<Z<54
Xénon Xe 54 54 <7 <86
Radon Rn 86 Z> 86
Exemple :

Pour: Z =53: 152 2522p°3523p®4523d04p°5524d05p°

On ecrira simplement :  3¢[K7] 552 4d'° 5 p°
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Couche de valence :

C’est la couche la plus externe occupée par les lectrons ou bien la couche dont le (n ) est
plus élevée ( si une sous couche interne n’est pas totalement remplie, on considére cette
sous couche comme faisnat partie de la couche de valence). C’est cette couche qui est
I’origine des propriétés chimiques des éléments.

Exemple :

Z=32 14[Ar]4S%3d'° 4 p? n=4 couche de valence

Z=23: 1g[Ar] 4 8% 3d® couche de valence ( partie soulignée)

Les électrons de valences :

Ce sont les ¢lectrons appartenant a la couche de valence.

Structure électronigue des ions :

Exemple :
1uNa : {4[Ne] 3 81 ; Na*: y[Ne] 3 S°
17Cl : 10[Ne] 3 523p5 5 17Cl_: 10[Ne] 3 523p6

ssFe + 1g[Ar] 4 §%3d°; , Fe?t: [5[Ar] 4 5§°3d°; ,.Fe3t: [5[Ar] 4 §°3d°

V.4. EFFET D’ECRAN : Approximation de SLATER

Les regles de SLATER permettent d’appliquer les résultats du modéle de BOHR aux
atomes poly-electroniques .

Atome Hydrogénoide Atome polyélectronique
Les autres électrons font

ecran entre le noyau et
I’electron etudie.

N\

Attraction Attraction et répulsion




CHAPITRE IV STRUCTURE ELECTRONIQUE DE L’ATOME

Modéle de SLATER :

La charge réelle Z est remplacée par une

charge hypothétique (Z*).
La charge nucléaire effective (Z*) tient compte
a la fois de Dlattraction noyau — électron et des
< répulsions électrons — électron (effet d’ecran).
Avec :
Z* =7 — z o

Attraction « corrigée »

o : constante d’ecran .

SLATER a énoncé les régles qui permettent d’exprimer cet effet d’ecran (o)
V.4.1. Regles de SLATER :

1. Ecrire la configuration ¢€lectronique de 1’¢lément een utilisant les groupes suivant dans
I’ordre suivant :

Groupes de SLATER :

[18T; [2s,2p]; [35,3p]; [2d]; [4s,4p]; [4d]; [4f]; [5s,5p); [5d]; [5f] ..

2. Valeurs des constantes d’écran :
2.1. Electron du méme groupe : ¢ = 0,35 (sauf pour1s ou o =0,3

2.2. Electron d’un groupe plus externe : I’¢électron est situé a droite du groupe étudié :
c=0

2.3. Electron d’un groupe plus interne : I’¢lectron est situé a gauche du groupe étudié, on
désigne deux cas :

a. les électrons du groupe immédiatement inférieur (n-1) ont un effet d’écran : o = 0,85
b. les électrons des groupes plus internes (n-2), (n-3), (n-4)... ont un effet d’écran: ¢ =1

2.4. L’électron étudié appartient a un groupe (nd) ou (nf) :
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- Les ¢électrons de tous les groupes plus internes (n-1), (n-2), (n-3)... ont un effet d’écran :

o=1
Résumé des constantes d’écran

Constantes d’écran

Contribution des autres électrons

Electron
d'origine IS BN SRR | n n+l, n+2...

s, p d f
1 0,85 0,35 O 0 0
1 1 1 0,35 0 0
1 1 1 1 0,35 0

Exemplel: Cl:Z=17:1s?% 2s%2p°; 3s% 3p°

Electron étudié
\ Méme groupe o= 0,35
[1s% [25 [3s®;3p%

groupe interne a=1 Groupe précédant c = 0,85

Z"=17- (6+%0,35)-(8+%0,85)— (2+x1)=6,1

Exemple2: Zn:Z=30:1s?% 2s?2p®; 3s?3p®;3d'% 4 s?

S

[2s7; 2p%] [3s;3pf [3a™ [45%]
3s;sp 0.85 0.35 0 0
3d 1 1 1 0.35 0
4s 1 1 0.85 0.85 0.35

E
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Z,,=30—- (1+x0,35)— (18%0,85)— (8+x1)—(2%1)=4,35
Z3,=30— (9%0,35)— (8+x1)— (8+x1)—(2*1) = 8,85
Z353, =30— (7%0,35)— (8+0,85)— (2%1) = 18,75
Pour les ions :

Z'=17- (7%0,35)—-(8%0,85)— (2+x1) =5,75

SEy

Pour un hydrogénoide :

2
n
BOHR.: T = @g.— avec: g = 0,529 A°

Pour les atomes poly-electroniques, on remplace (Z) par (Z*) et (n) par (n*) :

n?

Z*

r = Q.

Avec :

n* =1 pour n=1
n* =2 pour n=2

n* =3 pour n=3
n* =3,7 pour n=4
n* =4 pour n=5

n* =42 pour n=6
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Rayon ionique :

L’ajout d’un ou plusieurs électrons augmente ’effet d’ecran et diminue (Z*) ce qui fait
augmenter le rayon. Les anions sont donc toujours plus gros ue leurs atomes neitres
d’origines. Inversement, si on enléve des électrons, I’effet d’écran diminue donc (Z*)
augmente ce qui fait diminuer le rayon. Les cations sont donc toujours plus petits que leurs
atomes d’origine.

Ajout d électrons —» effetd ecran 1= Z* 1l = r 1

Retrait d électrons —» effetdecran l= Z*1 = r |

V.4.3. ENERGIE D’IONISATION
A—— AT+ 1e”
El, = Eg+ + E,- — E,

L’¢énergie de ’electron est nulle puisqu’il y a eu ionisation et que 1’¢lectron est a 1’infini et
n’a plus d’intéraction ave le noyau

E.- = 0 ( pas d’intéraction avec le noyau).
EIl - EA+ — EA

En evaluant I’energie de (A) et de (A™) on pourra évluer I’energie 1’énergie d’ionisation par
la difference entre les deux. L’¢énergie totale de 1’atome va étre evaluer par la somme des
énergies individuelles des électrons.

Enrgies orbitalaires

ZZ
Selon BOHR : En = _13’6'ﬁ

Z*2
n*2

Selon SLATER : E;, | = —13,6.

L’¢énergie de I’atome = somme des énergies orbitalaires de tous les électrons.

-
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Exemple : chlore
El E2 E3 E‘l E2 E'3
:[1s%]:[2 52,2 p%]: [352,3p°] [15s2]:[2 52,2 p°]:[3 523 p*]
Eq=2E + 8E,+ 7E; Eq+ =2E; +8E, + 6E,
Z2 Z*Z
Bohr: E, = —13,6n—2 Slater: E,; = —13,6 —

L’énergie orbitalaire d’un electron ne depend que Z* et de n; si ces deux grandeurs sont
identiques , 1’énergie sera la méme. C’est le cas des couches internes qui ne sont pas
concernées par I’ionisation. Onadonc: E; = E;; E;, = E,

Eqn=E;+ — Eqy= 2E; +8E, +6E; — 2E + 8E,+ 7TE; = 6E;— 7E;
Zis =17 — (6.0,35) — (8.0,85) — (2.1) = 6,1

(6,1)

By = ~13,6.753

=-56,23 eV
Zgé =17 - (5.0,35) — (8.0,85) — (2.1) = 6,45

: (6,45)?
E3 = —13,6 W = —62,866 eV

Ejy= Eq+ — Eqp = 6E;— 7E; = 16,39 eV

La valeur experimentale est de 13 eV. Le modele permet d’acceder a 1’ordre de grandeur de
I’energie d’ionisation d’un atome.

Energie d’ionisation successives

Il s’agit des energies associées aux reactions suivantes :

A —— AT+ le™ 1% jonisation EI,
At ——= A*T 4+ 1e™ 2°™ jonisation El,
ACD 5 A7t 4 qem 7™ jonisation EI,
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EXERCICES

Exercice 1:
La raie la plus petite longuer d’onde du spectre d’émission de ’hydrogénoide de 7Be3se
situe 4 57,3 A°.

a- A quelle transition €lectronique correspond t — elle ?

b- A quelle série appartient cette raie ? en déduire son domaine dans le spectre

¢lectrOomagnétique.
c- Calculer I’énergie correspondante en eV.
Donmées: Ry, = 109677,6 cm™!

Exercice 2 :
L’energie totale d’un ion hydrogénoide de numéro atomique Z a pour expression :
2mPmK 7% et
n2h?

, . , . , _ 1 e, -
1. Déterminer I’expression du nombre d’onde v = 7 de la radiation électomagnétique

E, =

émise ou abosrbée, lorsque I€lectron passe du niveau €nergetique n; au niveau ;.
2. Calculer la longueur d’onde de la premiére raie et de la raie limite de la troisiéme série
du spectre d’émission de 1’hydrogénoide Li*". Dans quel domaine du spectre
¢lectromagnétique se situent les raies de la serie ?
3. Calculer I’energie d’ionisation de I’hydrogénoide Li** ainsi que la longueur d’onde

de la radiation ‘electromagnétique pouvant provoquer cette ionisation.

Exercice 3 :
On donne la focntion d’onde suivante pour I’atome d’hydrogene :
1 —r
Y200 = N (2-r)e /2

1. Quelle orbitale atomique décrit —t-elle?

2. Que représente le terme 4mwr?y?(r)?

3. Cette fonction s’annule pour certaine valeurs de (7). Que représentent ces valeurs.

4. Ce terme 4mr?y?(r) présente un maximum pour une valeur donnée de (7).

Déterminer cette valeur. Que représente —t- elle ?

Exercice 4
La fonction d’onde qui décrit le comportement de 1’électron d’un hydrogénoide (3He™) est de
la forme suivante :

Wis=Ne ~ a0 avec ay = 0,529 A°
1. Identifier le numéro atomique Z de cet élément
2. Déterminer la constante de normalisation N
3. Donner I’expression de la demnsité de probabilité de présence entre la distance () et
(r +dr).
Données :

h=6,62.103*].5 ; Ry =1,097.10"m™; f0°° e ¥ x"dx = c=3.108m/s

qnt+l ’

-
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Exercice 5
Lorsqu’une lumicre de longueur d’onde égale a 300 nm frappe une surface métallique, on
observe I’émission d’électrons. L’énergie cinétique de ces €lectrons est de 0,74 eV.
Calculer :
1. La vitesse maximale des électrons émis
2. L’¢énergie d’extraction en J et en eV
3. La fréquence de seuil vy du ce élement.
Données : h = 6,62.1073* J.s; m, =9,1.1073' Kg;e = 1,6 .1071°C;

m
c= 3.108?;1eV= 1,6.10719.

Exercice 6
Une cellule photoélectrique au césium est éclairée successivement par deux radiations de
fréquences v; = 42857.1010 s71 et v, = 55556.1010 s71. L ¢énergie d’extraction d’un
électron de ce métal est de E; = 3.10719 /.
1. Calculer la fréquence de seuil v,
2. Dans quel cas il y effet photoélectique ?
3. Dans le cas ou il y aurait effet photoélectrique, calculer la vitesse maximale des
¢électrons arrachés du métal
4. Calculer le otentiel d’arrét dans ce cas.
Données : h =6,62.1073* J.s; m, =9,1.103 Kg;e = 1,6.1071°C;
c=3.108m/s
Exervice 7
On excite I’¢lectron de I’atome d’hydrogéne a 1état fondamental avec des énergies égales a
10,20 ; 12, 08 et 12,74 eV.
1. Déterminer les énergies de I’¢électron sur les différents niveaux
2. Représenter les diagramme d’énergie associé. De quelle série d’adsorption s’agit-il ?
3. Quelle est la longueur d’onde de chaque transition ?

Données :
m '
h=662.10"3*].s; c¢=3.108 < I énergied ionisationest égale a 13,59 eV.
Exervice 8
L’¢énergie de liaison de 1’¢lectron au noyau de 1’atome d’hydrogene est sous la forme :
13,6
"SI

Ou (n) est un nombre entier et E,, est exprimé en electron-volts (V)
1. Ecrire cette expression de I’energie totale en exprimant E,, dans le systeme SI.
2. Calculer:
a. Les énergies qui correspondent aux trois premiers niveaux ;
b. Les rayons, en nanometre, des orbites correspondantes.
Données : e =1,6.1071°C; K =9.10° MKSA

-



CHAPITRE IV STRUCTURE ELECTRONIQUE DE L’ATOME

Exercice 9

La fonction d’onde de I’etat 1 s de I’atome de I’hydrogene est :
r

lpls =C e_a
Avec ay = 0,529 A° : rayon de la 1ére orbite de Bohr.
Calculer :
1. Laprobabilté dP de trouver I’électron par rapport au noyau entre r et r + dr.
. La constante de normalisation C

2
3. Lerayon le plus probable. Représenter graphiquement ‘;—I: en fonction de r.
4

. La porbabilité pour que 1’¢électron soit situé¢ entre deux sphéres de rayon 0,5 a, et a

Données: I, = f e *X"dx; I, =2
0

Exercice 10 :

La fonction d’onde de ’etat 2 s de I’atome de I’hydrogene est :
3

b=t L (LY (- 1) o7
“ 7 a V21 \ag Qo
Avec ay = 0,529 A° : rayon de la 1ére orbite de Bohr.
1. Donner les nombres quantiques n,[,m qui sont rattachés a cette orbitale.
2. Calculer

a. La densité de probabilité de présence de 1’électron entre deux sphéres de rayon
retr+dr

, dp .
b. Représenter —-en fonction de r.

Exercice 11

1.. Etablir pour un atome hydrogénoide (noyau de charge +Ze autour duquel gravite un
¢lectron), les formules donnant :

a- Le rayon de I’orbite de rang n.

b- L’énergie du systéme noyau-¢électron correspondant a cette orbite.

c- Exprimer le rayon et I’énergie totale de rang n pour I’hydrogénoide en fonction des mémes
grandeurs relatives a 1’atome d’hydrogéne.

2. Calculer en eV et en joules, I’énergie des quatre premiers niveaux de 1’ion hydrogénoide
Li2+, sachant qu’a 1’état fondamental, I’énergie du systéme noyau-¢électron de I’atome
d’hydrogene est égale a -13,6 eV.

3. Quelle énergie doit absorber un ion Li*", pour que 1’électron passe du niveau fondamental
au premier niveau exciteé.

4. Si cette énergie est fournie sous forme lumineuse, quelle est la longueur d’onde 4;_, du
rayonnement capable de provoquer cette transition ?

Données : Li (Z=3) 1eV=1,6.10"" Joules ; h=6,62.10>* J.s ¢ = 3.10* my/s

Exercice 12 :
1. Le spectre d’émission de 1’atome d’hydrogeéne est composé de plusieurs séries de raies.
Donner pour chacune des trois premieres séries, les longueurs d’onde de la premicre raie et de

-
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la raie limite. On établira d’abord la formule donnant 1/1i -j, ou li -j représente la longueur
d’onde de la radiation émise lorsque 1’¢électron passe du niveau ni au niveau nj.( ni > nj)

Dans quel domaine spectral (visible, ultra-violet, infrarouge,...) observe-t-on chacune de ces
séries ?

2. La premicre raie de la série de Brackett du spectre d’émission de I’atome d’hydrogéne a
pour longueur d’onde 4,052 mm. Calculer, sans autre donnée, la longueur d’onde des trois
raies suivantes.

Exercice 13
1. Quelle est la dimension de la quantité : h/mv ?
2. Quelle est la longueur d’onde associée ?
v aun électron dont I’énergie cinétique est de 54 eV ;
v a une balle dont la vitesse est de 300m.s-1 et dont la masse est de 2g.
v’ aun proton accéléré sous une différence de potentiel de 1 MV (106V).
Données : masse de 1’électron : me = 9,109.10~" kg ; masse du proton: mp =1,672x10*'kg
constante de Planck : h=6.62 107Js.
3. Quelle est la condition pour qu’un ¢électron engendre sur une trajectoire circulaire, une onde
stationnaire ? Peut-on en déduire la condition de quantification de Bohr ?

Exrecice 14
L’orbitale 1s de I’atome d’hydrogene a pour expression :

-7
Wis = Nyge /a0

1. Exprimer la probabilité de présence de I’¢lectron a I’intérieur d’un volume compris entre
les spheres r et r + dr.

2. Définir la densité de probabilité de présence radiale.

3. Quel est le rayon r de la sphére sur laquelle la densité de probabilité¢ de présence est
maximale ?

4. Calculer la probabilité de présence de 1’¢lectron a I’intérieur d’une sphére de rayon 0,2 et a,
et au-dela de cette sphere.

n!

W avec a > 0 et nentier >0

Données : f r.e %dr =

Exercice 15
Parmi les structures é€lectroniques suivantes, quelles sont celles qui ne respectent pas les
régles de remplissages. Expliquer.

-
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CHAPITRE V

CLASSIFICATION PERIODIQUE
DES ELEMENTS

I. Classification périodique de MENDELEIEV
Au XIX siécle, seulement une soixantaine d’éléments étaient connus. Les chimistes avaient constaté
que certains €léments avaient des propriétés chimiques relativement semblables. Ces éléments
semblaient former des familles relativement homogenes. Par exemple la famille des halogénes
(Fluor, Chlore, Brome et lode) ou celles des métaux alcalins (Lithium, Sodium et Potassium). On
chercha donc a classer les éléments de maniere a faire apparaitre ces familles.

La classification périodique telle que nous la connaissons est essentiellement due a
MENDELEIEV. En 1870 il publia une table dans laquelle les éléments étaient sensiblement classés
par ordre de masses atomiques. D’autre part, les éléments ayant des propriétés semblables étaient
classés sur la méme colonne. Pour que sa classification tienne compte des familles il n’hésita pas
a inverser I’ordre de certains éléments et a laisser des cases vides. Il pensait qu’on découvrirait plus
tard les éléments manquants. Il décrivit par avance les propriétés que devraient avoir ces éléments.
Ces éléments furent bien découverts par la suite et ils présentaient bien les propriétés prévues.

Il. Classification périodique moderne
De nos jours, les éléments chimiques sont rangés par numéro atomique croissant. Les atomes
ayant le méme nombre d’électrons sur leur couche externe se trouvent sur une méme colonne. Les
atomes ayant le méme nombre de couches électroniques occupées se trouvent sur une méme ligne
appelée période.
Cette classification se fait dans un tableau a sept (7) lignes (période) et 18 colonnes (groupes ou
Sous-groupes).

I11.  Principe de construction

A. Période : sont au nombre de sept (7) et de longueurs différentes. Il existe une relation
simple qui permet de trouver le nombre d’élément (x) que peut contenir une période compléte de
rayon (n) :

. . +1)2
Pour n impair : x = & - )

_ (n+2)?2
T2

Pour n pair : x

B. Blocs : les éléments se trouvent placés suivant trois blocs :

-
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Bloc( s) : correspond au remplissage de la sous couche  (ns) de la n®™ couche.
Bloc( p) : correspond au remplissage de la sous couche (np) de la n*™ couche.

Bloc( d) : correspond au remplissage de la sous couche ((n — 1)d) de la n™®™ couche.

Bloc( f) : correspond au remplissage de la sous couche ((n - 2)f) de la n"®™ couche. Dans ce
bloc, on trouve deux familles :

Familles des lanthanides : correspond au remplissage de la sous couche (4f)
Familles des actinides : correspond au remplissage de la sous couche (5f)

3 4 5 6 7 8 9 (10|11 (12 (13 (14 (15 [ 16 | 17 | 18
_4-—""'—___7 ‘—_—'""—-__
nd' | nd? | nd® | nd* | nd® | nd® | nd” | n'd® | n'd® | nd™\ns? | ns? | ns? | ns? | ns? | ns?
s? | ns? | ns? | ns? | ns? | ns? | ns? | ns? | ns? _ﬁz/ np' | np? | np3 | np* | np® | nps

S

——— -

m=n £
\ B || N| 0| oF | oNe
—valeurs den

12Al | 1481 | 5P | 165 | 7Cl | 1oAY

2211 | 23V [ 24Cr [25Mn | p6F€ | 57C0 | NI | 26CU | 392N |5,Ga8 [3,GE | 33AS [ 345€ | 55Br | 35Kr

402 | 4sNR | Mol 5 Tc | RU|45Rh| 4ePd | ;7AG | 45Cd | 4gIn | SN [5,Sb | 5T | gl | 5.Xe

\ng 7318 | 72sW | 75Re | 7608 | 77Ir | 76Pt [ 79AU | goHG [ 1Tl [ 82PR | 53BI | a4PO | asAt |5RN

58C€ | 59Pr | goNd |g1PM|g,SmM| g3EU [ 6,Gd | 55T | 56DY |g7HO | 6B |sgTm| 7Yb | 71Lu

Bloc F
BUTh EHPa BZU ‘33Np BAPU 95Am

Bscm BTBk QBCf SQES WUUleﬂlMd 102N0 WUSLr

C. Groupes chimigues

Les colonnes forment des groupes chimiques aux propriétés analogues, c-a-d, ayant la méme
structure externe. Ils sont notés par des chiffres romains de I a VIII.

On distingue deux types de sous-groupes : A et B tels que :

C.1. Sous groupe A : Présente une structure externe (ns np) (les électrons de valence sont les

électrons des sous couches s et p). Dans ce cas, les groupes chimiques sont notes : I, a VII1,.
Dans ce groupe, on trouve les familles suivantes :

o La famille des alcalins de structure électronique (ns!) excepté I’hydrogéne (colonne 1).
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e La famille des alcalino-terreux de structure électronique (ns?) (colonne 2).
e Lafamille des chalcogénes de structure électronique (ns?np*) (colonne 16).
e La famille des halogeénes de structure électronique (ns2np®) (colonne 17).

C.2. Sous groupe B : la structure de la couche externe est : (ns?(n — 1)d*). Ce sont les éléments
appartenant aux colonnes 3 a7 et 11 et 12. lls sont appelés les éléments de transitions.

Remarque :

e Leséléments des colonnes 8 a 10 (bloc d) appartiennent au groupe (VIII).On les appelle :

les triades.

e Particularité dans les éléments de transitions : Certains éléments dans le bloc d dont la

structure externe est sous laforme :  (ns'(n —1)d*) ot (x =50u10) (sous-couched
est partiellement ou complétement remplie) ; cette structure leur confere une plus grande

stabilité.

Ainsi pour le chrome : ,,Cr: 152/ 25%2p®/ 3s5%3p®/4s13d" au lieu de 4s23d*
Le cuivre : ,oCu: 1s2/2s?2p®/ 3s23p®/4s13d*° au lieu de 4s23d°

En toute rigueur, le chrome et le cuivre ne sont pas des éléments de transition.

D. Gaz rares ou nobles :

Se sont des éléments se trouvant sur la colonne 18 (VII1,). Ces éléments sont présents en tres
faible quantité dans 1’atmosphere et trés peu réactifs. Ils sont caractérisés par des sous couches

(s et p) complétement remplies qui leur donne une meilleure stabilité.

Bloc P
13|14 15| 16 [17] 18 1314 (1516 | 17 | 18
ns? | ns? | ns? | ns? | ms? | ns? nst | net | nst | nsé | ns’ N
np' | np | mp* | mpt | mps | nes np' | np* | ng® | npt | mp® | mpé
; ,He ;
5 B | C | N |40 | oF |iNe B || N|:0|F |oNe
4 19Al | 18] 1P [ 168 |4gCl 1oAY WA 8 [P | S | Ol
5 1Ga| Ge| 1A | 3,5€ | 3gBr | 5:Kr 683,68 13AS |y Se | 1B | ooKr
6 asln | 5gSn |5, 8b [ Te | ol |s:Xe oI gSn[5,80,,Te | 4ol [euXe
7 orT! [22P0] Bl |osPOJusbloRN| | 11|, Pb| Bl PO usht [eRD
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E. Métaux et non-metaux :
La majorité des éléments du tableau périodique sont des métaux. Ils occupent la partie gauche du
tableau.
e Les metaux ont tendance a former des cations (ceder des électrons)
Mg ———-> Mg** +2e”
Et MgO + H,0 — ——— Mg(0OH),
e Les non-métaux occupent la partie droite du tableau. Ils ont tendance a former des anions
(capter des électrons).

Entre les deux types, il existe les métalloides qui a la fois présentent un comportement métallique et
non-métallique ; on les appelle semi-conducteurs (bore, silicium, arsenic, antimoine, tellure,
astate)..

e Reégle de SANDERSON :
Un élément est métallique si le nombre d’électron de sa couche de (n) le plus élevé est inférieur
ou égal au numéro de sa période (sauf pour H et Ge).

Exemple :

e Mg: Z=12: jy[Ne]3s?; n=3;2electrons <n=3 = Mg est un métal
e Bi: Z=83: ,[Xel4sf5d%6s%6p3; n=6;5electrons <n==6

= Bi est un meétal

CONCLUSION

On classe les éléments par ordre croissant du numéro atomique. Dans une ligne ou période on
classe les éléments appartenant a la méme couche. Dans une méme colonne, les éléments ayant la
méme structure €électronique externe ou méme nombre d’électron de valence.

Tous les éléments du bloc (s) et (p) sont du sous groupe A ; les éléments du bloc (d) dont la
sous-couche (d) est incomplétement remplie sont les métaux de transition et de sous-groupe B

IV.  Evolution de la périodicité des propriétés physico-chimique des éléments :
4.1.Rayon atomique(R ) :

e Suivant une période, le rayon diminue de gauche vers la droite (I, — —— VIII,)

car: Z T ~~Fyu T ~~rapprochment des électrons du noyau = R 1

e Suivant une période, R T de hautenbas car n 1 -
(éloignement des électrons du noyau) .

e Le cation (perte d’électron) a un rayon plus petit que 1’atome Sens
neutre.

.
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e [’anion (gain d’électron) a un rayon plus grand que celui de I’atome neutre.

IV.2. Energie d’ionisation (EI) :

C’est I’énergie qu’il faut fournir a un atome pour lui arracher des électrons. L’énergie d’ionisation
augmente en allant de gauche vers la droite du tableau périodique, car plus on se dirige vers la
droite plus le nombre d’électrons augmente (Z augmente), I’attraction entre noyau —électron
augmente et les électrons seront plus liés au noyau. Donc, pour les
arracher a I’atome, il nous faut fournir plus d’énergie par conséquent,
I’énergie d’ionisation augmente suivant la méme période.

Suivant la méme colonne, 1’énergie d’ionisation diminue du haut vers le E.V
bas car plus on se dirige vers le bas, plus le nombre de couches
augmentent, plus les électrons sont éloignés du noyau et ’attraction

entre noyau - électron diminue, par conséquent, 1’énergie d’ionisation diminue.

\ 4

IV.3. Affinité électronique (EA):
C’est I’énergie mise en jeu lors de 1’addition d’un électron a 1’atome gazeux neutre. Cette addition
produit un ion négatif selon le schéma :

A+ le” ———> Ay, + énergie ou af finite électronique

Les affinités électroniques ne sont pas faciles a mesurer. Plusieurs méthodes existent, la plus
courante consiste a mesurer 1’énergie d’ionisation de 1’ion négatif :

Ag,, + énergie d'ionisation — ——— Ay, + le

Ces deux équations étant I’inverses 1’une de ’autre on a :
Energie d’ionisation = affinité électronique en valeur absolue

En général, les affinités électroniques ont tendance a augmenter avec Z au cours d’une période
puisque ce sont les halogénes qui ont les affinités électroniques les plus élevés.

R /1 ]Z‘A/ Z*/’

Remarque : pour les gaz nobles, il faut s’attendre a des affinités électroniques tres faibles car
ici un électron supplémentaire devrait occuper un nuage électronique ou n est supérieur a n de ces
électrons de valence, il ne serait donc pas bien retenu par le noyau.

L’énergie d’ionisation de I’ion A , c'est-a-dire 1’affinité électronique de A variera comme 1’énergie

v
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d’ionisation de I’atome ionisé.

IV.4. Electronégativité :

Elle représente I’aptitude d’un élément dans une molécule, a acquérir une charge négative. C’est un
concept qui permet de décrire d’'une maniére qualitative le partage d’¢électrons dans une liaison
chimique entre deux atomes différents.

L’¢lectronégativité d’un atome ne se manifeste pas lorsqu’ il est isolé, mais seulement quand il
participe a une liaison chimique avec un autre élément.

Trois echelles différentes sont utilisées pour mesurer cette tendance des atomes a attirer plus au
moins fortement les électrons :

e Echelle de PAULING: c’est la plus utilisée. Dans cette échelle, la différence
d’¢électronégativité entre deux éléments est évaluée par la relation :

(Xa—xB)* = Aevy= Eq-p — \/(EA—A — Ep_p)

Avec: E,_g, E4_4 — Eg_g sont les énergies de liaison A — B,A — A et B — B respectivement
exprimé en (eV). L’élément de référence est le fluor (F) auquel PAULING a attribué une
électronégativité yp = 4.

e Echelle de MULLIKEN :
Pour MULLIKEN, I’¢lectronégativité est la moyenne arithmétique entre 1’énergie de premicre
ionisation et I’¢électroaffinité de I’élément :

1
Xm = E(EII + EA)

Pour avoir des valeurs de méme ordre de grandeur que PAULING, le coefficient G) a été modifié

d’une facon arbitraire tels que :

Xm = 0,21 (EI; + EA)

e Echelle ALLRED et ROCHOW

L’¢lectronégativité est la force d’attraction entre un atome et un électron séparé du noyau de
cet atome par une distance égale au rayon covalent de I’atome :

0,35. 72
¥ = r—zeff + 0,744

.
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EXERCICES

Exercice 1

Soient les atomes suivants :

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

1. Donner les configurations électroniques des atomes. Présenter les électrons de valence pour chaque
atome. En déduire le nombre d’¢lectrons de valence.

2. Situer ces atomes dans la classification périodique et les grouper si possible par famille ou par période.
3. Le césium (Cs) appartient a la méme famille que le potassium (K) et a la méme période que I’or (Au).
Donner sa configuration électronique et son numéro atomique.

Exercice 2

Trouver la configuration électronique des éléments suivants et donner les ions possibles qu’ils peuvent
former :

D’un alcalin de numéro atomique Z supérieur a 12.

D’un alcalino-terreux de numéro atomique égale a 12.

D’un halogéne de numéro atomique inférieur a 18.

D’un gaz rare de méme période que le chlore (Z = 17).

Du troisiéme halogéne.

Du deuxieme metal de transition.

Du quatrieme alcalin.

@ "o o0 o

Exercice 3

On considére deux éléments de la quatrieme période dont la structure électronique externe comporte trois
électrons célibataires.

1. Ecrire les structures électroniques complétes de chacun de ces éléments et déterminer leur numéro
atomique.

2. En justifiant votre réponse, déterminer le numéro atomique et donner la configuration électronique de
1’élément situé dans la méme période que le fer (Z = 26) et appartenant a la méme famille que le carbone (Z
=6).

Exercice 4

Soient les éléments suivants : F (Z=9), Na (Z=11) ; K (Z=19)

1. Classer ces éléments par rayons atomiques croissants, en justifiant la réponse.

2. Quels sont les ions les plus probables auxquels conduisent ces éléments ?

3. Classer I’ensemble des atomes et ions par rayons atomiques ou ioniques Croissants.

Exercice 5
Connaissant les rayons atomiques des éléments du premier groupe et de la troisieme période du tableau
périodique

| Li [ Na | K | Rb | GCs |

.



CHAPITRE V CLASSIFICATION PERIODIQUE DES ELEMENTS

Z 3 11 19 37 55

R (A% 1,50 1,86 2,27 2,43 2,62

Na Mg Al Si P S Cl

Z 11 | 12 13 14 15 16 17
R(A% [ 1,86 | 1,60 | 1,48 1,17 1,00 1,06 0,97

1. Préciser dans quel sens varie 1’énergie d’ionisation lorsqu’on parcourt le groupe de Li au Cs et la période
de NaaCl.
2. Quel est I’é1ément le plus réducteur ?

Exercice 6 :
Calculer les électronégativités (y ) dans I’échelle de Pauling des éléments H, Cl et Br en vous servant des
données du tableau suivant :

H-H F-F CI-Cl Br-Br H-F H-ClI H-Br
Longueur | 0.74 1.42 1.99 2.28 0.92 1.28 1.42
de liaison
en (A%
AHzes de 4315 | 1505 238.5 150 560.1 430.5 360
dissociation
(kd/mol)

L’¢électronégativité du fluor (yF) est égale a 4.
La différence d’électronégativité entre 2 éléments dans 1’échelle de Pauling obéit a la relation :

1 . _
AHyqg = 2 (AHp_4 + AHp_p) + 96,63 (x4 — x5)* (Kj.mol™1)

Exercice 7

Considerons la molecule F-ClI

1. Quel est I’atome le plus électronégatif ?

2. Calculer I’¢lectronégativité de PAULING du fluor sachant que :

Xep = 32 D(F,) = 155%; D(CL,) = 240%; D(F — Cl) = 249 K] /mol
Exercice 8
Calculer I’¢électronégativité de Mulliken de Br et de 1.

Données: Energie d'ionisation(El)et af finité électronique (A)des éléments:

-
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Kj Kj
Brome : El = 1140 ——et A =324,6—
mo mol

K] Kj

Iode : EI = 1013—— etA = 332,0—
mol mol

leV =1,6.1071°J; N, = 6,023.10%3
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CHAPITRE VI
LIAISONS CHIMIQUES

1. Laliaison covalente dans la théorie de LEWIS
On désigne par liaison par liaison toutes les interactions mises en jeu pour maintenir les atomes
ensembles formant ainsi des molécules stables.
Considérations :
e Plus la liaison chimique est forte, plus 1’énergie nécessaire pour la rompre est grande;
e Le systeme formé est stable quand son énergie est minimale ;
¢ Quand deux atomes s’unissent, le systéme formé (molécule) a une énergie plus basse que
celle des deux atomes isolés ;
e Les électrons des atomes participent aux liaisons sont les électrons des couches ou
électrons de valence.
Les gaz rares (ns?np®) sont les éléments les plus stables ; leur structure correspond a un
minimum d’énergie; et dela, on déduit la régle de ’octet.

Régle de ’octet : un atome ou un ion qui présente une structure électronique similaire a celle des
gaz rares, soit 08 électrons, dans la couche de valence, présentera une stabilité importante. En
d’autres termes : « pour former un ensemble stable, les atomes tendent a échanger des électrons
de fagcon a acquérir la configuration électronique des gaz rares ».

Exemple :
Mg — ——— Mg** (Ne)
Br — ——- Br~ (Kr)

1.1.Couche de valence :
C’est la couche 1 plus externe occupée par les électrons (la couche dont le n le plus élevé). Si une
sous couche interne n’est pas totalement remplie, on considére cette sous-couche comme faisant
partie de la couche de valence.

Exemple :
Z =32: ,g[Ar] 4s?3d'°4p? n = 4 couche de valence

[ ——

Z =23: glAr] 4s?3d® couche de valence

C’est cette couche qui est a I’origine des propriétés chimique des éléments.

.
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e Les électrons de valence : sont les électrons appartenant a la couche de valence.

1.2.Les différents types de liaisons :

a. Liaison covalente : elle résulte de la formation d’une paire d’électrons a spin opposés
appartenant aux deux atomes (CH,).

b. Liaison dative ou liaison covalente de coordination : c’est une liaison covalente
entre deux atomes pour lesquels les deux électrons partagés dans la liaison
proviennent du méme atome (NH]).

c. Liaison ionique : elle se forme entre des ions signe opposés (les liaisons purement
ionique n’existent pas (C’est une limite de la liaison covalente) (NaCl).

d. Liaison polarisée : c’est une liaison partiellement covalente. On la considére entre
deux éléments d’¢lectronégativité différente.

1.3.Diagramme de LEWIS (modéle de la liaison covalente) :
Ce modéle est commode pour représenter simplement la molécule. Il ne considere que les
électrons de valence qui participent effectivement aux liaisons. La liaison covalente est
symbolisée par un tiret.

¥
H—lTI:

Exemple : (NHj3) H

Structure de LEW!IS des atomes

’I\I Ne Ar — ns’npS

F Cl —ns’np’ o A\®

0O S —ns’npt

0
.'
®

' ih . i Ii

' [ P — ns2npd

| N P —anslnp &<‘
o e
C Si —ns’np’ ><‘

B Al — ns’np! ><:

Be Mg — ns?

HLiNa— ns! ><l ><'
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Remarque :

Les états excités sont signalés par des étoiles (*) placées en exposant. Le nombre d’étoiles
correspond au nombre d’excitations. Toutes les excitations envisagées permettent d’augmenter la
valence de 1’atome. Il est parfois intéressant de diminuer celle-ci. Cela est possible par le
mécanisme inverse. Au lieu de désapparier des doublets pour obtenir des électrons célibataires, il

est possible d’apparier des électrons célibataires pour obtenir des doublets et ainsi diminuer |
valence.

< (4] [ [+ [+ ] = a4 (e[t | |
“Talence 3 “alence 1
Exemples :
1) H, HZ=1) : 1s T T Hz=1) : 1st: *H
La représentation de la molécule : He—eH
. H
TRt
2) NHy: N (Z=7):1s? 25?253 H
3) NHf: NH;+ H* ———— NH} : BF; : BF;+ F~ ——— BF]
H PN
NH, = H—JLI:/-.:?IJr BFy - F_':3” \:E"@\F_
I!I F Orbitale vide

Il peut arriver que deux atomes s’unissent entre eux par plusieurs liaisons simultanément ; on
parle de liaisons multiples. 1l existe seulement 03 types de liaison : simple, double et triple.

1) N,:
1S%28%2P° : N -N: 18*28%2p°
Tl

| il | I
]

.
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2) 0,:
1S2812P* : 50 sO: 18*28%2pP*

T T

( 0=0)

e Notions de valence excitations des atomes :

Pour avoir le schéma des molécules selon LEWIS, 1’état fondamental ‘est pas suffisant pour
toutes les possibilités ; alors on est amener & modifier le schéma de Lewis pour pouvoir
obtenir plus facilement les liaisons voulues. Ces modifications correspondent a la création des
états excités. Dans le modéle de Lewis ce sont les électrons célibataires qui forment les
liaisons chimiques.

F F
]
sip! Valence 2

+ + +

slpF Valence 4

D’autres ¢léments peuvent avoir plusieurs valences comme les halogenes et acquérir les valences
3, 5 et 7 par ’excitation successive sur les sous niveaux (d):

.
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x (4% [ttt

“WValence 1
* Y 'y F Y Y
x4y (444 |4 .
Valence 3
.. r Y Y i F
X o 4 | ] | | 4+
Valence 5
e (4] A ] A A F
YValence 7
Formation de PCl;; PCls; NCIl;3;NC 5
el :Cl: 5
1sP : [Ne]3s23p’ 17Cl : [Ne]3s*3p® € Pl —— 8P G
5 e de valence 7 e de valence Te Se

En utilisant la sous couche (d), la valence du phosphore passe a 8 (8 électrons célibataires) :

ol :Cl: 8¢
.e .Clo .o L * e
:Cle 7 -Cl: :Cl_ | /cn‘/
. P, — . P o
:Cle -Cl: Ho AN

NH;: N (Z =7) : 1s? 252253 H ‘ T H T ‘ T ‘

.. :Cl:
:EI. -.-

:Cl-

Le (NCl5) n’existe pas car la sous couche (2d) n’existe pas et I’excitation des électrons est

impossible.

|
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e Techniques de construction des schémas de Lewis des molécules
e Charge formelle

Si on a des problemes pour voir ces charges formelles une regle simple permet leur calcul a
priori.
q=n—-1-2e¢
Avec :
n = nombre d'électron de la couche de valence de I'atome considéré dans son état normal isolé.
I = nombre de liaisons formé par I'atome consideré dans la molécule étudiée.
e = nombre de doublets libres pour I'atome consideré dans la molécule étudiée.

e Détermination rapide des schémas de Lewis

1. On suppose que l'atome central peut utiliser tous les électrons présents sur sa couche de
valence pour contracter des liaisons avec les atomes latéraux. Ce qui signifie I’existence
d’un état excité hypothétique. Donc on compte tous les électrons de la couche de valence
de I’atome central. Soit (C ) ce nombre.

2. Dans le cas des ions moléculaires la charge de I'ion est supposée étre celle de I'atome
central. On ajoute donc autant d'électrons a I'atome central qu'il y a de charges négatives.
Inversement on enléve autant d'électrons a I'atome central qu'il y a de charges positives.
On ajoute (ou enléve) donc la charge (Q) de I'ion au nombre (C ) trouvé précédemment.
Soit (N) le nombre trouvé.

N=C+ Q

3. On suppose que les atomes latéraux n'utilisent que leurs électrons célibataires pour se lier
a l'atome central. Cela revient a dire qu'ils s'unissent & lui par une liaison simple s'il
possede 1 électron célibataire, double s'ils en possédent 2 et triple s'ils en possedent 3.

4. Sur la base des regles précédentes, on construit un premier schéma de Lewis moléculaire,
faisant apparaitre les diverses liaisons simples ou multiples unissant I'atome central aux
autres atomes.

5. On dénombre ensuite les électrons appartenant a l'atome central engagés dans des
liaisons. Ce nombre est égal au nombre total des liaisons puisqu'on a supposé qu'il n'y
avait que des liaisons de covalence normales dans lesquelles chaque atome fournit un
électron. Soit (L) le nombre trouvé.

6. Retrancher ensuite le nombre total des électrons de liaison (L) du nombre total d'électrons
de l'atome central (N). Le nombre (E ) obtenu correspond au nombre d'électrons de
I'atome central non utilisés pour des liaisons.

E=N-1L
Il suffit de diviser ce nombre par deux (2) pour obtenir le nombre de doublets libres de
I'atome central.
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7. On compléte ensuite le schéma de Lewis moléculaire en y faisant figurer les doublets
libres de I'atome central ainsi que ceux des atomes latéraux. On vy fait aussi figurer les
éventuelles charges formelles.

8. Le schéma obtenu correspond souvent a une forme mésomere de faible poids statistique,
voire a une forme impossible. On corrigera donc le schéma obtenu par des déplacements
électroniques judicieux pour obtenir une forme plus représentative a haut poids

statistique.
Exemple :
L’ion NO;
N : |'H'| |* H "T ‘ ( 5électrons: C=5)

30: 4y [te[t ]t ]

e Une charge négative: (Q=1)
e N=C+ Q=5+1=6
e Schéma de Lewis moléculaire provisoire : O

Le nombre d'électrons engagé dans des liaisons L est de 6, puisqu'il
y a 6 liaisons et que chaque atome y contribue a égalité. L'atome
d'azote utilise donc tous ses électrons pour faire des liaisons et ne o
possede donc pas de doublets libresE=N-L=6-6=0

Il suffit d'ajouter les doublets libres des atomes d'oxygeéne et a faire o f‘?‘ —
figurer les charges formelles pour obtenir la structure de Lewis —
moléculaire compléte.

|

La structure obtenue par cette technique possédera toujours un maximum de liaisons. Ici on
obtient 6 liaisons autour de l'azote, ce qui est impossible puisqu'en tant qu'élément de la
deuxiéme période il ne peut en avoir que 4 au maximum. De plus I'électronégativité n'est pas
respectée puisque 1I’oxygene (O) est plus électronégatif que I’azote (N) ; c'est ’oxygene (O) qui
devrait porter la charge négative. Par des déeplacements eélectroniques, en respectant les
I’¢lectronégativité de I’oxygene et de 1’azote on aura :

—_—

. TS -

o

.
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L’ion S0;2
T N N O
io. AV [t ]2
e Charge négative: Q=2
e N=6+2=8 électrons impliqués dans les liaisons. o

Schéma provisoire :

Il'y a quatre doubles liaisons : L =8

e E= N-L 8-8=0. Le soufre ne posséde pas de
doublets libres.

Ona:

e 16 pairs d’¢lectrons

e 8airs de liaisons | ©

e 8doublets libres

Cette structure possede huit (8) liaisons, chose qui n’est pas

impossible puisque le soufre (S) est de la 3*™ période. En tenant compte de 1’électronégativité du
soufre et de I’oxygene on peut écrire :

= o |
- | -_~
| o

C’est une forme parmi d’autres formes mésomeres, mais les autres formes ont un poids
statistiquement faible. Six autres formes mésomeres peuvent exister.
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Exemple : une forme a quatre liaisons simples :

—

o |
2+ | i:'::;'
_ = o |

-,

| = 1O

| = |
| =- )I
—

= ()

| = |

Il reste de vérifier le schéma de Lewis par 1’utilisation des cases quantiques pour la forme la plus
représentative :

s (0] [ T4 [T —O
“‘\H‘x‘ lo |

o [tv] [T -

o [44] [te[4 ]# . s — T

o [44] [te]4]4

o [44] [t4]te]2 °

&
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La molécule d’ozone O3

ry F 3 FY F Y

0: i Ak ! Atome central : C=6; Charge:N=C=6
r F 3 Fy F 3

0: Lt ¥ Ak ! Atome lateral
ry F 3 FY F Y

0: L v Ak ! Atome lateral

Prévision de nombre total de paires : 3 * 6 = 18 soit 9 paires
e Shema de Lewis provisoire :
2 double liasions soit 4 liaison et L = 4
E=N-L=6-4=2 0 —F ©
E/2 = 1; donc I’atome central posséde un doublet libre : ‘

e Pas de charge formelle: q, = 6 — 4 — 6 = 0 (Atome central)

qo = 6 —4—6 =0 (Atome lateral)

Douhblet Libre

o —— o\ *+

Cette structure est impossible. L’oxygene porte cinq (05) liaisons
chose qui est impossible. On fait un déplacement électronique :

o |

La vérification par les cases quantiques du schéma de Lewis :

&
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o [t4] [t+]2 4 ° = \®

o [ 4| [43|4e[™

Il . Liaison covalente polarisée, moment dipolaire et le caractere ionique partiel de la liaison
Lorsque la liaison est formée, par des atomes de méme espéce (A,, X5 ....) il y a répartition
symétrique du nuage électronique assurant la liaison covalente. La liaison est alors non-polaire.

Quand la liaison n’est pas symétrique 1’atome le plus électronégatif regoit un exces d’électrons et
acquicre une charge positive négative. Inversement, 1’autre atome perd des électrons et acquicre
une charge positive. La molécule est considérée comme un dipble électrique, on dit que la
liaison est polarisée.

+0

A —2 B ® 4

Xa < Xp

Cette liaison polarisée posséde un moment dipolaire (u) qui est une grandeur vectorielle
caractérisée par :
e Une direction : celle d la liaison ;
e Sens: dupole (+) vers pole (-) ;
e lIntensite: U = ( * d
- @ : charge électrique
- d: distance separant les deux charges
Il est exprimé en Coulomb.métre (C.m) ou en DEBYE (D) avec 1 D = 3,33.1073°C.m

F.% = B .y e B
+5 -5 =
A — = 5 +3 p=5.d -8
Fu B

-

|
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Pour les atomes poly-atomiques, les moments dipolaires des liaisons s’ajoutent vectoriellement

Théoreme de Pythagore : Le triangle ACA” :
Wipc = Mip + Mic — 2.Hap-Hac c0s(180 — @)
Wigc = Map + Mic — 2.Uap-Hac cos(@)

A priori, on peut calculer le moment dipolaire global d'une molécule si I'on connait les moments
dipolaires partiels associés a chaque liaison ou inversement calculer les moments dipolaires de
liaisons si on connait le moment dipolaire global.

Remarque .

1. La présence de liaison polarisée n’implique pas 1’existence d’un moment dipolaire global
de la molécule. En effet, les moments dipolaires des liaisons peuvent s’annuler les uns les
autres pour des raisons géométriques. On peut citer les molécules linéaires symétriques de
type AX2 ne peuvent pas avoir de moment dipolaire puisque les moments des liaisons
s'annulent mutuellement. 1l en sera de méme pour les molécules symétriques de type AX3
ou AX4. On peut assez facilement le voir graphiqguement. On peut aussi le vérifier par le
calcul.

ce A e T/"

2. Cette méthode est assez approximative. D'une part les moments dipolaires de liaisons
donnés par les tables ne sont que des valeurs moyennes, d'autre part lI'environnement
influe sur leurs valeurs. Ainsi la présence de doublets libres modifie parfois sensiblement
la valeur des moments dipolaires globaux, en effet le doublet libre possede lui aussi son
propre moment dipolaire partiel et il faudrait normalement en tenir compte dans le calcul
du moment global. Dans la pratique on néglige cet effet et on ne tient pas compte des
doublets libres ce qui peut parfois modifier sensiblement le résultat.
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I1.1. lonicité des liaisons
On exprime ’iconicité d’une liaison par son pourcentage d’ionicité. Il est donné par la relation :

d
ci=—r  100=2% 100 = 2 100
e.d e

.utheorique

Exemple :
Calculer ppy et le caractére ionique partielle de cette liaison dans la molécule d’eau (H,0)

sachant que d(0,H) = 0,958 A , HOH = 105°, oy = 1,87D

-

6_
— QO —_—
Yo / \ UoH
—

or H Wt H or

a a 1,87
cos= = L8 o Ho—n = E6 cos==22.0,609 = 1,535 D = 5,06.10730 C.m

2 2 2 2 2

toy  5,06.1073°

ooy =q.d= q= 7 = 0958100 - 5,28.1072°Coulomb

q 5,28.1072°
C.l=-—-= W=0,33
Le caractére ionique partiel est de 33%.
2°™ méthode :
Heot = M+ 1y 2 Wior = (1 + )2 2 pdoe = pf + 15 + 2110,

ona: u; = piy > Wy =2.4%+2u?cosa

I11. Géométrie des molécules :

Meéthodes de V.S.E.P.R ou Gellespie
Elle permet de prévoir de maniére simple la forme géométrique des molécules a partir de leur

schéma de Lewis.
V.S.E.P.R signifie: Valence Schell Electronic Pairs Repulsion ou Repulsion des Paires

Electronique de la Couche de Valence.

.
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Gillespie est basée sur la répartition des doublets électroniques autour d’un noyau centrale et de
leur répulsion. En fonction du nombre de doublets autour du noyau centrale on obtient plusieurs

formes

géomeétriques de la molécule :

Deux doublets vont se placer aux deux extrémités d'un diamétre de la sphere. La figure de
répulsion est un segment de droite.

Trois doublets vont se placer sur un plan équatorial de la sphére, dans des directions
correspondant a celles d'un triangle équilatéral a 120° les unes des autres.

Quatre doublets vont se placer sur la surface de la sphere, dans des directions
correspondant a celles d'un tétraédre a 109,5° les unes des autres.

Cinqg doublets vont se placer sur la surface de la sphere, dans des directions correspondant
a celles d'un bipyramide a base triangulaire. Les trois premiers se placant a 120° les uns
des autres sur un plan équatorial, les deux autres venant se placer de part et d'autre de ce
plan.

Six doublets vont se placer sur la surface de la sphére, dans des directions correspondant a
celles d'une bipyramide a base carrée ou octaédre, les quatre premiers se placant aux
sommets d'un carré dans un plan équatorial, les deux autres venant se placer de part et
d'autre de ce plan.

_ 3 doublets
-, Fipiuira ce rEpilsiom o T rian e Scuilatéaral
- . A A anoles da 120

Figura plarns
Tous las Saiminalts Sont adguivalants

4 doublats

Figure de répulsion o T éatrasdrs
Andles de 1097 27

I Igure imscribe SEneE oun cube

Tous los comimets sont Squlvalaont=

S doublsts

Figiure dda pafaulaian i paeirarmi de & oo
trianaulalire

ﬂl'll:“l-'i:. e 1 200% at cla s

Lesme sarmimest s ris sk pEs &squ iy slEsnts
Sommets de type Sqguator al
Somrirriets de type axial

S doublots
Figures oes réspul=ion o G ctassclres
Al es de St

=) e e sormirmests sont Squiv=lsnts
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Détermination de la Géomeétrie
Un modéle moléculaire sera décrit par la forme suivante :

AXnEm,

Ou: A désigne I'atome central,
N : désigne le nombre de doublets liants
M : désigne le nombre de doublets non-liants

Ainsi, en fonction de n+m on prévoit la géométrie de la molécule.

n+tm =2 forme linéaire a=180°
n+m =3 forme triangulaire a=120°
n+m =4 forme tetraedrique a=180°
n+tm =5 forme bipyramide & base triangulaire a=90°et 120°

n+m =6 Forme octaedre a=180°

a. ntm=3
Figure de répulsion : Triangle équilatéral
Types moléculaires : AXs- AXzE - AXE2
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La molécule AXj3 est bien une molécule triangulaire plane.
La molécule AX,E aura la forme d'un V avec un angle de 120°.
La molécule AXE; sera linéaire.

b. ntm=4
Figure de répulsion : Tétraedre
Types moléculaires : AXa, AX3E, AX2E2, AXEs

La molécule de type AX, est bien tétraédrique
La molécule de type AX3E est en réalité un tétraédre amputé d'un de ses sommets, la molécule

sera donc en fait pyramidale.
La molécule de type AX,E; aura la forme d'un V avec un angle de 109,5°.
La molécule de type AXE3 (non représentée) sera bien évidemment linéaire.

c. ntm=5
Figure de répulsion : Bi-pyramide a base triangulaire
Types moléculaires : AXs, AX4E, AX3E2,AX2E3,AXE4
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CHAPITRE VI

—_—
o

n+m =6

d.
Figure de répulsion : Octaedre

Types moléculaires : AXs, AXsE,AX4E2,AX3Es, AX2E4,AXEs
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LES LIASIONS CHIMIQUES

Les figures obtenues montre que :
e Lamolécule AX6 sera octaédrique

La molécule AX5E aura la forme d'une pyramide a base carrée.
La molécule AX4E2 sera plan carrée.

La molécule AX3E3 aura la forme d'un T.
La molécule AX2E4 sera linéaire.

Tableau récapitulatif des formes géométrique des molécules

P n m |type
2 210 A,
2 1 |1 AXE
3 3 0 (AX,

3 1 |1 JAXE
3 1 |2 |AXE?
4 4 |0 JAXy

1 3 |1 |AXE
4 2 |2 JAXE;
4 1 |3 |AXE;
5 5 |0 [AXs

5 4 |1 |AXGE
5 1 |2 JAXGE;
5 1 |13 AXGE;:
5 1 |4 JAXE,

6 6 |0 |AXNg

6 5 |1 JAXE

6 4 |12 JAXNE;
6 1 |3 JAXGE;
6 1 |4 JAXEy

Figure de répulsion
Droite

Droite

Triangle équilatéral
Triangle équilatéral
Triangle équilateral
Tétraédre

Tétragdre

Tétraédre

Teétraedre
Bi-pyramide triangle
Bi-pyvramide triangle
EBi-pyramide triangle
Bi-pyramide triangle
Bi-pyramide triangle
Octaédre

Octaédre

Octaédre

Octaédre

Octaédre

Géomeétrie

Linéaire

Linéaire

Triangle equilatéral
Coudée Forme de V
Linéaire

Tétraédre
Pyramide déformée
Coudée Forme de V
Lineaire
Bi-pyramide triangle
Pyramide déformée
Forme de T
Linéaire (3 atomes)
Linéaire (I atomes)
Octaédre

Pyramide carrée
Carrée (plane)
Forme de T

Lineéaire

Angles
180
180

120 et 90
120 et 90
20

150

150

20

90

90

20

150

Exemples

BeCly, COLHCN

BF;, AICL;

501,5nCl, O3

CH, NH{", 504"
NH;, H:O7

H;O, H;5

BCls

SFy, TeCl
ICl;, CIF,

Iy, XeF,, ICIy

5Fj
BrFs, IFs
XeFy, BrEy
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IV. La liaison chimique dans le modéle quantique

IV.1. Théorie des orbitales moléculaires (Méthode LCAO)

Dans I’atome, chaque électron est décrit par une orbitale atomique ¥. Dans la molécule, chaque
¢lectron sera décrit par une fonction d’onde @ qui est une orbitale moléculaire. La théorie des
orbitales moléculaires repose sur les principes suivants analogues a ceux qui se rapportent aux
atomes.

1°) le carré du module |®|? représente la densité de probabilité de présence de I’électron. La
fonction doit de plus étre normée. [ ®*ddr = 1

2°) A chaque fonction d’onde & correspond une énergie bien définie.

3°) le principe d’exclusion de PAULI s’applique a tout systéme électronique tant atomique que
moléculaire.

Remarque : la résolution rigoureuse de 1’équation de Schrodinger est possible pour un systéme
monoélectronique, mais le probléme est beaucoup plus difficile que celui de I’atome d’hydrogene
a cause de la perte de la symétrie sphérique et les calculs sont considérablement plus
conséquents. A défaut d’une solution exacte du probléme, nous cherchons une solution
approchée. Parmi ces méthodes d’approximations, nous choisissons la méthode générale
L.C.A.O. (Linear Combinations of Atomic Orbitals). L’étude de ’ion moléculaire (He, ) va nous
permettre d’introduire simplement les notions fondamentales d’orbitales liantes et antilliantes.

Traitement de ’ion (He;) par la méthode L.C.A.O.

Nous supposerons que la fonction d’onde ®, qui décrit I’électron dans (He)), est une
combinaison linéaire des orbitales atomiques 4 et Yy de deux atomes d’hydrogeéne isolés, A et
B.

Ona & = C, Y4 + Cg Py et chacune des fonctions 4 et Yy est une orbitale atomique 1S. Les
coefficients réels CA et CB sont inconnus ; d’ou H® = E®

Avec H est I’Hamiltonien monoélectronique et E I’énergie de 1’électron dans 1’ion moléculaire.
En multiplions les deux membres de 1’équation par la fonction @ et en intégrant dans tout
I’espace :

[®H®dT = [ PEDdT = E [ dddr Puisque E = constante
D’ou:

E= J, PH®dT _ <CD/H¢)) _ J, (Capa + Cpipp) H (Catpa + Cpipp) dr

foo dddr <CD/¢>) - foo (Catpa + Cppp)(Capy + Cpipp) dt
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(/D)= Ci(Wa/WPa) + C5Pp/Pp)+ 2CiCp{Pa/Pp)

Avec S = (P ,/Pp) mesure 'importance du recouvrement entre les orbitales. D’0u :
(D)D)= C2+ CE+ 2C,Cp S
Puisque 1, et ¥y sont norméesdonc : (Y,/P,) =1 = (Yp/Pp)

(P/HD ) = Ci(Ya/Pa) + C5p/Yr) + CaCppa/Hpp) + CoCplthp/Hipy)
On poase : (Ya/Ya) = Hyn = (Pp/Wp) = Hpp et (Ya/HYp) = Hpp = (Yp/Hy) = Hp, a
cause de la symetrie. On a donc :
(P/H® )= CfHuq + CiHpp + 2C4CpHyp
D’ou:
E= Ci Haa + C§ Hpp + 2C4CpHyp
B C2+ C2+ 2C,C S
Les meilleures valeurs des coefficients CA et CB seront celles qui minimisent 1’énergie E car les

états moléculaires trouvés doivent étre des états stables.

Remarque : comme toute combinaison linéaire de Y, et ¥ donne un niveau d’énergie associé,
inférieur au niveau énergétique des atomes d’hydrogeéne pris séparément, le maximum de E sera
un minimum par rapport a CA et CB, et la condition mathématique s’écrira :

Dou: @, = Cu(Ya+ Pp) et P_= C4(Ya— Pp)
La résolution de I’équation de SCHRODINGER donne deux valeurs d’énergies :
_ Hyp+ Hpp ot E = Hpa — Hyp
T1+s - 1-S
Et

1
C,= ——— etCy=

J20+9) P 20=9

. . . . _ 1 . . .
et les orbitales moléculaires sont: @, = NS (Y4 + Pg) fonction symétrique (orbitale
moléculaire liante).
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o_ = NEXeED) (Y, — Yp) fonction antisymétrique (orbitale moléculaire antiliante).

(I)Q
Va+ P,
2 2
4 ¥a s
A B ~ B
®? : probabilité de présence de I’électron @2 : probabilité de présence de 1’électron
ou densite €lectronique ou densité ¢lectronique

a- Formation et nature des liaisons :

Dans le modele de Lewis la liaison résultait de la mise en commun d'un doublet électronique
entre deux atomes, cette idée simple reste grossierement valable dans le modéle quantique
dans lequel la liaison chimique résultera du recouvrement de deux orbitales atomiques pour
donner deux orbitales moléculaires. Il existe deux types de recouvrements qui conduiront a
deux types de liaisons différentes. Dans cette partie nous développerons seulement les
liaisons faisant intervenir des orbitales atomiques de type s ou p.

e Recouvrement axial : Liaison o
Ce type de recouvrement concerne les orbitales atomiques de type s et p

() (IO O

Recouvrement axial s -5 Recouvrement axial s - p Recouvrement axial p - p

e Recouvrement latéral conduisant a des liaisons de type ©
Ce type de recouvrement ne concerne que les orbitales p.

Recouvrement latéeral p - p

Les liaisons o et m sont deux types de liaisons différentes, en géneral les liaisons de type o sont
plus fortes que les liaisons de type =, car elles correspondent a un meilleur recouvrement.
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b. Aspect énergétique :

La résolution compléte de I'équation de Schrodinger conduit a la valeur des énergies des deux
orbitales moléculaires. On trouve que I'énergie de l'orbitale liante est plus basse que celle des
atomes séparés ce qui correspond bien a une stabilisation. Inversement l'orbitale anti-liante
correspond & une énergie plus élevée ce qui correspond a une déstabilisation.

Enersie
r N

O rbhitale maoléculaire anti-liante

o Energie des atomes séparées

O rbkitale moléculaire liante

- Distance

deg

En définitive, en ce recouvrant les deux orbitales moléculaires de méme énergie donnent
naissance a deux orbitales moléculaires d'énergies différentes, I'une liante stabilisée et l'autre anti-
liante déstabilisée. On peut montrer et nous I'admettrons que la déstabilisation de l'orbitale anti-
liante est supérieure a la stabilisation de l'orbitale liante. Par convention les orbitales sont
désignées par la lettre 6 ou 7 et on met une étoile * en exposant pour les orbitales anti-liantes.

E anti-liante

I‘*‘E AE * > AE
EH, +\— ------- I— ------- - F+ E Hg
O

E liante

Atome A Molécule AB Atome B

Les fleches symbolisent comme d'habitude les électrons participant aux liaisons. Ces électrons
vont se répartir dans les orbitales moléculaires en respectant les regles de Hund et de Pauli
comme pour les atomes. On peut donc mettre les deux électrons dans I'orbitale moléculaire liante
o. L'énergie de la molécule sera plus faible que celle des deux atomes séparés et la molecule H2
existera donc de préférence a des atomes d'Hydrogene libres.

On définit I'indice de liaison n; comme étant la moitié de la différence entre le nombre d'électrons
liants n et le nombre d'électrons anti-liant n* : ny = 1/2 (n - n*)

Dans le cas de H, : nj=1/2 (2 - 0) = 1 on retrouve la liaison simple du modele de Lewis.
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En général, on définit le caractere liant global :
Caractere liant global = (nombres d’électrons liants — nombres d’¢électrons antiliantes) / 2

IV.2. Généralisation aux molécules diatomique homo-nucléaires :

Les résultats obtenus pour la molécule H, sont généralises aux autres molécules diatomiques
homonucléaires He,, Li,, Be,, By, Co, Ny, Oy, F; et Nex.

La molécule He, : les orbitales atomiques (O.A ) a considérer sont les orbitales 1s de He
occupées par deux électrons puisque la configuration de He est 1s% Le schéma sera identique &
celui obtenu pour H,.

+ o |

E anti-liante

AE AE * > AE
E Hen %_ _______ L SN % E Hep
\" r " N
1‘; AE ’f}
'."' + . 4 I ! E liante
.
Atome A Molécule AB Atome B

Calcul de I'indice de liaison: nl=1/2(2-2)=0

L'indice de liaison est nul, cela signifie qu'il ne se forme pas de liaison entre les deux atomes
d'Hélium. Ce fait est confirmé par I'expérience ; I'Hélium est un gaz inerte qui ne forme pas de
molécules. Si on tient compte du fait que AE* > AE ont voit méme que He; est moins stable que
les deux atomes d'Hélium séparé, la formation d'une molécule correspondrait a une
déstabilisation et la molécule ne peut donc exister.

La molécule Li2 : La configuration de Li est 1s2 2s1, nous devrions donc considérer deux types
d'orbitales atomiques différentes 1s et 2s. En fait les orbitales atomiques de cceur 1s ne participent
pas aux propriétés chimiques et donc aux liaisons. Nous ne ferons intervenir que les orbitales
atomiques de la couche de valence pour construire les liaisons comme nous l'avions fait dans le
cadre du modéle de Lewis. Nous avons donc a considérer le recouvrement de deux orbitales 2s de
méme énergies et sphériques toutes deux, le recouvrement sera donc axial et donnera naissance a
deux orbitales atomiques de type s comme dans le cas de H2. Le schéma est totalement identique
a celui obtenu pour H2 il suffit de remplacer 1s par 2s. L'indice de liaison est donc 1.

La molécule Be2 : La configuration de Be est 1s% 2s%. Seules les orbitales atomiques 2s
participeront aux liaisons, nous retrouvons un cas totalement similaire a He,. La molécule Be; ne
pourra pas exister.
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Le cas des molécules B2, C2, N2, 02, F2 et Ne2 :

A partir de B,, les orbitales atomiques de type (p) vont faire leur apparition. La configuration de
B est 1s% 257, 2p.

Nous allons devoir faire intervenir deux types d'orbitales atomiques : 2s et 2p. Il en sera de méme
pour les autres molécules de cette série. La situation est donc un peu plus complexe que
précédemment.

* les interactions entre orbitales (S) sont obligatoirement des recouvrements axiaux conduisant a
des orbitales c.

« les interactions entre orbitales (p) sont soit axiales, soit équatoriales. Nous aurons les deux types
d'orbitales moléculaires o et m. Etant donné la forme géométrique des orbitales p leur
rapprochement conduira a la formation d'une liaison o et de deux liaisons .

LATERAL

-4 -

7
AXIAL
< “
]

LATERAL
-

La liaison o étant plus "solide" en raison d'un meilleur recouvrement que la liaison & son énergie
sera plus basse. Les deux liaisons = étant identiques elles posséderont la méme énergie. Enfin a
chaque orbitale moléculaire liante correspond une orbitale moléculaire anti-liante.

On obtient le classement suivant :

PR P¥Y pz bX  py pz

Interactions entre orbitales atomiques setp :
Les orbitales s et p ont des énergies différentes, une regle générale veut que seules des orbitales

atomiques d'énergies proches puissent interagir entre elles pour former des orbitales moléculaires.
Il existera donc des interactions ss, des interactions pp et éventuellement des interactions sp. Ces
interactions mixtes sp n'interviendrons que si I'écart Asp entre les niveaux s et p est suffisamment
petit, en pratique nous admettrons que de telles interactions sp existent pour B, C, et N, alors
qu'elles n'existent pas pour O, F, et Ney.
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_Px Py Pz a_""_rﬁp_vp_z P« Py Pz PP Px Py Pz
o SP I bsp
8 soss A <
Asp
Avec interactions sp s - s
Bz: CZ: N2 o o

Sans interactions sp
0,, Fy, Ne,

Dans le cas ou des interactions sp existent, le diagramme énergétique des orbitales moléculaires
est légérement modifié et I'ordre des O.M n'est plus le méme.

G2

n” n”

PX  py _pz p® py _pz

I T
T2
G

s s

G

Diagramme de corrélation des orbitales moléculaires sans interactions sp O, F, et Ne;

s P

m> m”

PX  pY¥Y _pz bx py pz

G2

T n
G 1

s s

Ga

Diagramme de corrélation des orbitales moléculaires avec interactions sp B,, C, et N,
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Application a la molécule B, (avec interaction sp)
Indice de liaison : n; = %(4 -2)=1
La molécule possede 2 électrons célibataires et est paramagnétique

Cela confirmé expérimentalement. Si les interactions sp n’étaient pas présentes, la molécule
aurait été diamagnétique (pas d’électrons célibataires).

G
v n*
A A
p - P
1 - -
A | G2
I
4| c
1
v
s & A s
A
o
¥ 1

Application a la molécule C, (avec interaction sp)
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Indice de liaison : n; = %(6 —2)=2

La molécule ne posseéde pas d’¢lectrons célibataires et est diamagnétique. Cela confirmé
expérimentalement. Les interactions sp n’étaient pas présentes, la molécule aurait été
paramagnétique (2 électrons célibataires)

P —T_—T__ A —T__T__p

s _H _T_% s

Molécule C, (supposée sans interactions sp) : Paramagnétique

TREREIY
2s —‘}4— % 2s

Application a la molécule N, (avec interaction sp)
Indice de liaison n; = %(8 -2)=3

- = + -TL =
2 p | & - | I r|l B
v | | & | * | ¥ I
= s ~ =
4 o
I =
‘+| oF 4
[
2 s :I—vl» % Zs
- | o 1
|

Application a la molécule O, (sans interactions sp)
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. - 1
Indice de liaison : n; = 5(8 —4)=2
La molécule posséde deux électrons célibataires et est paramagnétique. Cela confirmé
expérimentalement.

R MM S

r I o
2
v
: o -
|w
A A | 2s
2s -
) o 4
E7

Application a la molécule F; (sans interactions sp)

Indice de liaison 1, = ~(6 —4) = 1

" 4 4] x-

- 4 -
2 | o
I w
4| o4~
R4

Z2s % % 2s

A | oy
B3

Application a la molécule Ne; (sans interactions sp)

. . 1
Indice de liaison : n; = 5(6 -6)=0
La molécule Ne, n’existera pas. Cela est conforme a 1’expérience. Le néon (Ne) est un gaz rare,
ne donne pas de molécule et n’existe qu’a 1’état atomique.
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Géneralisation aux molécules hétéro-nucléaire A-B

Nous allons supposer que les résultats obtenus pour les molécules homonucléaires A2 peuvent au
moins qualitativement étre généralisés aux molécules hétéronucléaires AB. Une complication
supplémentaire va apparaitre car les orbitales atomiques utilisées ne sont plus identiques et
présentent des énergies différentes. Une regle générale veut que les atomes les plus
électronégatifs qui retiennent fortement leurs électrons possédent des orbitales atomiques
d*énergie plus basse pour un niveau donné que les atomes moins électronégatifs.

Les interactions entre orbitales atomiques n'étant importante que si leurs énergies sont proches, il
y aura ici apparition de véritables niveaux non liants correspondants aux doublets libres des
schémas de Lewis. En toute rigueur la construction des schémas de corrélation des orbitales
moléculaires nécessite donc la connaissance préalable des niveaux d'énergies des orbitales
atomiques pour prévoir lesquels pourront interagir entre eux et lesquels ne seront pas concernés
par la formation des liaisons. On peut toutefois se donner une idée correcte de la molécule quand
les deux atomes concernés ont des électronégativités relativement proches.

Exemple : la molécule de CO :

Nous supposerons que les électronégativités de C et O sont suffisamment proches pour leur
niveau respectif s et p puissent interagir entre eux. Nous supposerons de plus que des interactions
sp sont possibles. On peut alors construire le schéma de corrélation des orbitales moléculaires
suivants :

e A4

SRR YR Y
+| U1*
[+
25 AFVI»
% ?s
& | o
Atome de Carbone |+ 1

(moins électronégatif)
Energie plus élevée Atome d'Oxygéne

(plus electronegatif)

Energie plus basse

Molécule CO (avec interaction sp)
Indice de liaison : n; = %(8 -2)=3
La molécule est isoélctronique ( avec 10 electrons)
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La molécule HF

Ici les électronégativités sont tres différentes et seuls les niveaux 2 p de I'atome de Fluor pourront
interagir avec le niveau 1s de l'atome d'Hydrogene. Un seul des trois niveaux p du Fluor
intervient, l'interaction avec le niveau 1 s de H sera axiale et conduira a la formation de deux
orbitales moléculaires de type c. Le schéma de corrélation des orbitales moléculaires est alors le
suivant :

| Atome dHydrogéne | Molécule HFE | Atome de Fluor
o=
1= +
9 i s e
b o
-
- e

La molécule HF
Les niveaux 2s, py et p, du fluor sont non-liants et leur énergie n’est pas affectée par la formation
de la molécule.

IV.3. molécules poly-atomiques ou théorie de ’hybridation des orbitales atomiques

Le cas des molécules a plus de deux atomes est bien entendu plus complexe que celui des
molécules diatomiques. La principale difficulté supplémentaire consiste a faire intervenir la
géométrie moléculaire. L'utilisation des orbitales atomiques normales ne permet pas d'expliquer
les forme formes géométriques différentes de molécules faisant intervenir des orbitales atomiques
identiques.

Pour tourner cette difficulté on fait appel a la notion d'hybridation des orbitales atomiques.

On peut montrer mathématiquement (et nous I'admettrons) que toute combinaison linéaire de
deux ou plusieurs fonctions d'ondes solutions de I'équation de Schrddinger est elle méme solution
de cette équation de Schrodinger. C'est cette propriété mathématique qui est a la base de la
technique d'hybridation des orbitales atomiques.

Nous n'allons pas entrer dans le détail de cette technique mathématique mais nous allons illustrer
simplement son intérét.

On commence par identifier les orbitales atomiques intervenants dans les liaisons envisagées. A
chaque orbitale atomique est associée une fonction mathématique et une forme géométrique
propre. On determine la forme géométrique réelle de la molécule soit experimentalement soit par
application de la méthode V.S.E.P.R. On connait donc la géométrie des liaisons de la molécule
(I'angle qu'elles font entre elles). On determine ensuite mathématiquement la combinaison
linéaire des orbitales atomiques initiales qui conduiront a de nouvelles orbitales appelées
orbitales hybrides dont la forme géométrique correspondra a la forme réelle de la molécule
étudiée. Ce tour de "passe-passe” mathématique permet ensuite d'expliquer la formation des
orbitales moléculaires par recouvrement de ces orbitales atomiques hybrides.

Il existe trois types d’hybridation adaptés a la description de la géométrie des molécules
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IV.3.1. L’hybridation sp (linéaire ou digonale) :

Cette premiére forme d’hybridation correspond a un mélange de 1’orbitale s et d’une orbitale p,
les deux autres restante inchangées (d’ou le nom sp). Un tel mélange remplace deux des fonctions
initiales par deux hybrides colinéaires pointant le long d’un segment de droite. Ces deux
fonctions donc bien adaptées a la description des molécules linéaires telles que BeCl,,
I’acetylene, HCN,......

Considérons les couches de valence des atomes de béryllium et de carbone

Be C
Etat fondamental 1B [—|—|—|25"2" | [ || —] 25°2p
Etat de valence (promotion) || |.'[_|_|_|25]3p] 2 I - S e 25'2p”
Btat e valence hybridé s |44 [ —[—[sp"sp™ | [ [4-|4] sV
5@ =
sp sp Dy

Représentation symbolique des hybrides sp

IV.3.12. L’hybridation sp? (trigonale) :

Elle correspond a un mélange de 1’orbitale s et de deux orbitales p, la troisiéme restant inchangée
(d’ou le nom sp®). Un tel mélange remplace trois des fonctions initiales par trois hybrides
coplanaires pointant vers le sommet d’un triangle équilatéral. Elles sont donc bien adaptees a la
description des molecules planes telles que les dérives du bore ou les composeés a liaison double
comme 1’éthyléne, le formaldéhyde (H,CO),........
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B L.
Etat fondamental |_T__l_| |_T_|_|_| JSEEP] |‘T—1‘| |‘T—|‘T—|—| 25202
Etat de valence (promotion) | 3—| |.T_|.T_|_|15]21::-2 [ 5 I [ S [ S 25t 2p”
Etatde valencehybridé : |44 [4-| || APPSR P
SP()SP (S (1) 2P Sp (LSP (LS (1) 2p’

58 Px@l]z =

—
=

sp* sp” sp i

Représentation symbolique des hybrides sp

IV.3.12. L’hybridation sp®:

Cette hybridation correspond a un mélange de I’orbitale s et des trois orbitales p (d’ou le nom
sp®). Un tel mélange remplace les quatre fonctions initiales par quatre hybrides pointant vers le
sommet d’un tétraedre. Ces nouvelles fonctions sont donc tout a fait adaptées a la démarche
décrite précédemment et s’applique a toutes les structures moléculaires impliquant des atomes a
environnement tétraédrique. Prenons I’exemple de 1’atome de carbone et de I’atome de
I’oxygene.

C 0
Etat fondamental H |- _|1522p2 ||| H 257
Efat de valence (promotion) |4  [4—|4—|4| JS:IEPJ1 (néant)
Etat de valence hybride : G S |.T_1.|.T_L_|.T_|.T_|
sp (L) P (1) 5P (L (1) sp (3P ) sp (L5 ()

Les paires électronique de 1’oxygéne correspondent ainsi 4 des hybrides sp® doublement
occupées.
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SEPx@Py@Pz =

sp”
__\_\{E:'EI:
1
§ 5D
Ep"' . J—F D@ '
'x"'g/
sp° 1
E'FJ ElF_-. spr

s

Soit globalement :

Représentation symbolique des hybrides sp®

Autre types d'hybridations :

Pour obtenir les autres types de géométrie moléculaire AX5 et AX6, nous ferons appel a des
orbitales hybrides faisant intervenir des orbitales atomiques de type d. sp3d pour AX5 et sp®d” ou
d%sp® pour AX6. Le tableau ci-dessous récapitule les différents types d'hybridation les plus
fréguemment rencontrés et la géométrie moléculaire correspondante dans la méthode V.S.E.P.R.

Nombre de voisins Type moléculaire | Figure de répulsion Hybridation
principal

2 AX; Droite sb

3 s Trianale éauilatéral sp’

4 AX. Tétraddre s’

3 AXs Bi-ovramide trianale so'd

6 AXs Octaédre so’d” ou d’sp’
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EXERCICES
Exercice 1 :

1. Donner la notation de Lewis des molécules et ions suivants :
H, ; Cl,; H,0; H;0%; NH3; NH] ; CH,; C,H, ; SF,; SFg; PCls; PClg; NCLy

2. Quels sont parmi ces composés ceux qui ne respectent pas la régle de 1’Octet ?

3. En se basant sur les structures électroniques des atomes de soufre et de phosphore, expliquer la
formation des molécules SFg et PCLs.

4. Prévoyez les différentes valences possibles du phosphore. Les deux chlorures PCl; et PCls
existent. Expliquer pourquoi on ne connait que le composé NCl; alors que le composé NCls
n’existe pas.

Exercice 2 :

Donner le diagramme énergétique des orbitales moléculaires (O M) et la structure électronique
moléculaire des espéces chimiques suivantes :
HY ; H,; Hey ; He,
2. Calculer leur nombre de liaisons.
3. Attribuer a chaque molécule ou ion moléculaire, une longueur de liaison et une énergie de
dissociation :
I(A):0,74 ;1,06 ; 1,08 Egiss(J/mol) : 251 ; 256 ; 432

4. Classer ces espéces chimigues par ordre de stabilité.

Exercice 3 :

La famille du carbone (Z=6) comporte dans 1’ordre les éléments suivants :

C, Si, Ge, Sn, Pb.

- Donner la configuration électronique :

1. De I’atome de carbone a 1’état fondamental.

2. De I’atome de germanium (Ge) a 1’état fondamental et de 1’ion Ge2+.

3. D’un atome X, sachant qu’il appartient a la méme période que celle du germanium (Ge) et au
groupe Vlg.

4. Classer par ordre croissant le rayon atomique des éléments suivants : C, Si, Ge, Sn, Pb.

5. Expérimentalement, on constate que la molécule C2 est diamagnétique. Donner le diagramme
énergeétique des orbitales moléculaires de cette molécule en justifiant votre réponse. C (Z=6).
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Exercice 4

La famille du bore B (Z=5) comporte dans 1’ordre les éléments suivants :

B;Al;Ga;In.

1. Donner la configuration électronique

a) De Al, Ga et In a I’état fondamental.

b) D’un élément X, sachant qu’il appartient a la méme période que celle de I’aluminium et au
groupe chimique a.

c) D’un élément Y, sachant qu’il appartient a la méme période que celle de I’aluminium et au
groupe chimique Vlla.

2. A quelles familles appartiennent les éléments X et Y ?

3. Peut-on prévoir la nature de la liaison dans la molécule XY. Justifier votre réponse.

4. Comment varie 1’énergie d’ionisation des éléments de la famille du bore ?

5. Comparer les énergies d’ionisation des éléments Y, Al et X.

6. Donner le diagramme énergétique des orbitales atomiques de la molécule de B,. En déduire la
configuration électronique de B,. Prévoir les propriétés magnétiques de B.

Exercice 5

Donner le diagramme énergétique des orbitales moléculaires (OM) de la molécule de N2 et CN.
2. En déduire les propriétés magnétiques de N2 et CN.
3. Comparer la stabilité des espéces chimiques suivantes en justifiant vos réponses.

N, et Ny CN et CN™

Exercice 6 :

1. Donner le diagramme énergétique des orbitales moléculaires (OM) des molécules hétéro-
nucléaire de : CO; CO* et CO™.

2. En déduire leur configuration électronique et leur indice de liaison.

3. Laquelle, parmi ces especes, celle qui a la plus courte liaison ?

4. Indiquer leur propriété magnetique.

Exercice 7

Classer les éléments suivants par ordre des électronégativités croissantes :

C (Z=6) ;N (Z=7); 0 (Z=8) ; F (Z=9) ; S (Z=16) ; Cl (Z=17) ; Se (Z=34) ; Br (Z=35) ; | (Z=53).
2. Connaissant 1’¢lectronégativité des atomes H (2,2), F(4), CI(3,1), K( 0,8), prévoir le caractére
principal (ionique, polaire, covalent) des liaisons dans les molécules suivantes :

K-F ; H-F ; K-Cl ; H-Cl et H-H.

3. Calculer le pourcentage ionique et le pourcentage covalent des liaisons dans ces molécules.
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Dans le tableau suivant, sont données la valeur en A de leur distance internucléaire (d) et celle en
Debye (D) de leur moment dipolaire (). On sait que 1 e A = 4,8D

KF KCI HF HCI H,
d(A) 2.17 2,67 0,92 127 0,95
nexp(D) 9,62 10,10 1,82 1,07 0

4. Donner le diagramme énergétique de la formation HF

Exercice 8
1. On considere les molécules HF, HCI, HBr et HI. Si la liaison entre I’hydrogéne et I’halogéne
était purement ionique, quelle serait en unité Debye, la valeur du moment dipolaire de chacune de
ces molécules.

On donne les longueurs de liaisons en angstroms (A) :
H-F H-ClI

H-Br H-I

d(A) 0,92 1,27 1,40 1,61

2. En fait, on trouve expérimentalement les valeurs suivantes des moments dipolaires exprimeées
en unités Debye.

uH-F=182D uH-CI=1,07D ; upH-Br=0,79D; uH-1=0,38D

Ces valeurs étant différentes de celles trouvées précédemment, on est amené a supposer que la
liaison est partiellement ionique. Ce qui se traduit par 1’écriture H* X%~

Calculer les valeurs de (&) pour les quatre molécules considérées.

Quelle remarque peut-on faire concernant la série des halogénures d’hydrogene proposés ?

Exercice 9:

Dans la molécule d’eau, 1’angle HOH a pour valeur experimentale105°.

1. Calculer le moment dipolaire de cette molécule, en considérant qu’il est égal a la somme
vectorielle des moments dipolaires des deux liaisons O-H.

2. Calculer le pourcentage ionique de la liaison O-H dans H0.

On donne po.x =1,51D et lo.y = 0,96 A.

Exercice 10 :
Donner le diagramme énergétique, la structure électronique, 1’ordre de liaison et la nature des
liaisons de la molécule N.
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Exercice 11:

1. Etablir le diagramme énergétique des orbitales moléculaires pour CN, sachant que la
différence d’énergie des orbitales 2s et 2p est faible. En déduire la configuration
électronique, 1’ordre de liaison et la nature des liaisons dans les composés : CN, CN" et
CN’

2. Lesquelles sont paramagnetiques et lesquelles sont diamagnétiques ?

3. Donner la formule développée pour chacun des composes.
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