CHIMIE GENERALE

B. CHAFIK EL IDRISSI
Equipe Matériaux surfaces et Interfaces, Laboratoire Matériaux et énergétiques

Qu’est-ce que la chimie ?
«La chimie s’occupe de la matiere, de ses propriétés et de ses transformations »

Pourquoi étudier la chimie ?
Vie humaine :
Plus de 2000 réactions chimiques thermodynamique, cinétique strictement
controlées : 37,0+ 0,2 °C
Ressources naturelles :
nourriture (agriculture)
matériaux (habitat, loisirs)
textiles (habillement)

médicaments (santé)



Aujourd’hui, la chimie est une science quantitative
— 18¢siecle : descriptive
Lavoisier énonce en 1793 :

Loi de conservation de la matiere :

« Rien ne se perd, rien ne se crée tout se transforme »

Antoine Laurent de Lavoisier

(1743-1794)



origines de la chimie...

Il est considéré comme un des

précurseurs de la chimie pour étre le

premier a l'avoir pratiqué de

maniere scientifique.

Il reconnut clairement et proclama l'importance
de I'expérimentation :

Ses travaux constituerent des avancées
significatives a la fois sur les plans théoriques
et expérimentaux

Y s G s o s
Jabir Ibn Hayyan (Geber)
/721 - 815
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ATOMISTIQUE
eGéneralités
eStructure de la matiere
eClassification périodigue

el jaisons



Quel est le but de I'atomistique ?
Description de la répartition des électrons pour
tous les éléments

Etude des conséquences de cette répartition sur
les propriétés physico-chimiques des éléments

Nous nous intéresserons a la construction de
molécules a partir de ces éléments.



DEFINITIONS

Nombre d'Avogadro
En chimie et en physique, le nombre d'Avogadro noté N, ou N, est
défini comme étant le nombre d'entités qui se trouvent dans une
mole, ¢’ est le nombre d’atomes réels contenus dans 12 g de
carbone 12.

. N, =6,02.10%

Définition de la mole
Unité de quantité de matiere. La mole [symbole mol] est la quantité
de matiere d'un systeme contenant autant d'entités élementaires
[atomes,molécules, ions, électrons, etc.] qu'il y a d'atomes dans 12
grammes de carbone 12



Constitution de la matiere.

Neutrons +

r

Electron(s)




La matiere est constituée de particules :

Les atomes étant des particules trés petites (A),
on prefere travailler a notre echelle sur /\/ atomes réels,

ol =6,02.10% =

méme nombre d’atomes que
12 g exactement de '2C pur

atomes réels =1 atome-gramme (at.gr) =1 mole d'atomes

masse atomique d'un élement = masse d'une mole d'atomes de cet élément

EX.. masse atomique du sodium = =22,99¢
masse d'un atome de Na = =22,99/6,02.102=3,8.10%¢g




Les atomes peuvent s'unir entre eux et former

Les molecules sont egalement tres petites:

On considere plutot ' molecules reelles.
ou \/=6,02.10% =
molécules réelles = 1 molécule-gramme =1 mole de molécules

masse molaire = masse d'une mole de molécules = 2 masses atomiques
des élements de
la molécule

Ex.: masse d'une mole de NaOH = = + + M =
22999 +15,99g +19=3998




Connaissances actuelles sur I'atome:
Les principaux constituants du noyau sont les protons et
les neutrons dont I'ensemble constitue les nucléons.
Les électrons gravitent autour du noyau
La presque totalité de la masse de I’'atome est concentrée dans

le noyau qui est tres petit.

@ Protons ,
nucléons
O Neutrons }
atome

© électrons




Le proton:

Charge: +e = 1,6021892.101°C.
Masse: m
p=1,6726231.10%7 Kg.

Le neutron
Charge: nulle
Masse: m
n=1,6749286.102’Kg
L’électron
Charge: —e = -1,6021892.101°C
Masse: m
e =9,1093897.10%8g.



1 u.m.a. = unité de masse atomique = 1/12 de la
masse de I'atome de carbone = 1,6606.10%’Kg

Nucléons «

+1
ou

1,602 x 10-19 C

0

Electron -1

ou

-1,602 x 101° C

1,00728 u.m.a

ou

1,6725 x 1027 Kg

1,00867 u.m.a

1,6750 x 1027 Kg

0,000549 u.m.a

140U

0,91 x 103 Kg




Notation du noyau
Un noyau X, constitué de Z protons et de N
neutrons est noté

A=7+N appelé nombre de masse

X
7 / =n" atomique ou charge nucléaire

Exemple
238U £=92 A=238
0) N =238 - 92 = 146 neutrons



Nomenclature des especes chimiques

«Tout noyau défini par un nombre de protons Z et un
nombre de masse A est un nucléide »

14 ] j)
' '
7N 9 80 9 17C[
« Des nucléides sont dits isotopes lorsqu’ils appartiennent
au méme élément ».

6~ 17 . 18
80,8 9 80

Les différents isotopes portent le méme nom évidemment,
exception pour I’hydrogene.



La masse molaire atomique isotopique, c’est la
masse molaire caractéristique de chaque isotope :
M (10) = 15,99491 g.mol-* d’abondance 99,76 %

M (*/0) = 16,99913 g.mol* d’abondance 0,04 %
M (80) = 17,99915 g.mol*! d’abondance 0,20 %

La masse molaire, c’est la masse de I'élément,
c’est-a-dire de I'ensemble des isotopes naturels.
C'est la plus couramment utilisée.



La masse atomique M, c’est la moyenne
pondérée des masses atomiques M. des ses
différents isotopes.

_ Z%Xﬁ XME.';

g 100

- M, : masse atomique de |'atome X

- M., : masse atomique des isotopes

-% X, : abondance des isotopes (% des isotopes, tels qu’ils
apparaissent dans la nature).

-Avec 2% X, = 100



Le potassium (Z=19) existe sous forme de trois isotopes :
39K, 49K et K dont les masses atomiques respectives
sont : 38,9637 ; 39,9640 ; 40,9618 u.m.a . L'isotope 4°K
est le plus rare, son abondance naturelle est de 0,012 %.
Sachant que la masse molaire du potassium naturel est
39,102 g/mol, calculer les abondances naturelles des

isotopes 3°K et 4K dans le potassium naturel.
X39 + X41 = 99,988 (1)

(X39).38,9637 + (X41).40,9618 = 39,097% (2
X39 = 92,98 et X41 = 7,01%



<

Les modeles atomiques
Modele de Rutherford

1 ¢

fo==—x=

Tl 1

2

F=mx—

r
: ¢ mvz
—X_- X_
: " gy 1 r



L'énergie totale de I'électron est E; = E.+ E,

1 1 e’
Ec=-mvV? E- = X —
- 81Teg ¥
E, = qlv :
e e’
V = X = Ep = - X —
41TEy T 47Teg ’
q=-e
, e’ 1
Dou : E,=- X —
8rte, T

Ce modele présente des inconvénients



Insuffisances du modele de Rutherford
Rutherford: E = f(r) donc elle est continue

Expérience: Le spectre d’émission de [l‘atome
d’hydrogene est un spectre discontinue

Rutherford: la théorie électromagnétique: quand
une particule chargée est soumise a une
accélération elle doit rayonner.

Expérience: U'atome d’"Hydrogene dans son état
fondamental ne rayonne pas.




Rutherford: Si |la particule rayonne, son énergie
doit diminuer et son r aussi ; d’apres I'expression
de E;, I'électron devrait tomber sur le noyau.

Expérience: L'atome est stable, l|'électron ne
tombe jamais sur le noyau.
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Vu ces contradictions dans le modele de
Rutherford, Bohr avait proposé une autre théeorie.



Modele de Bohr(et de Sommerfeld)
Ce modele repose sur
4 postulats

ieIs David Bohr Arnold Sommerfeld
1885 — 1962 1868 — 1951



1" postulat: Un atome d’hydrogéne est constitué d’un
noyau positif autour duquel gravite un électron négatif
sur une orbite circulaire

2ieme nostulat: L’électron ne peut se trouver que sur des
orbites privilégiées sans émettre de I’énergie. Ces orbites
sont dites « orbites stationnaires ».

3ieme nostulat: Lorsqu’un électron est sur l'une de ces
orbites, il n’y a ni émission ni absorption d’énergie.
L’émission ou l'absorption n’a lieu que Lorsque l’e- passe
d’une orbite stationnaire a une autre orbite stationnaire

AE=E,-E,=h.v (v :fréquence; h : constante de Planck =
6,62.103% J.s1).



I

absorptiond g = v ‘L\‘ émission d'énergie = hv
0

. absorption émission
4'¢me nostulat: Hypotheése de la quantification du moment

cinetique : le moment cinétique de I’électron est quantifié
et vaut un nombre entier de fois la constante de Planck

I

I

Soit MVI=N/ avec fi=h/2n

n entier naturel non nul



Application des hypotheses de Bohr:

Cas géneéral d’'un ion hydrogénoide de numéro atomique Z
lon hydrogénoide: lon possédant un seul électron.

Exemple: Indiquer les ions hydrogénoides dans la liste
suivante:  Li%* B%Q* B4  C°* M*

mvr = nh F=F my —_ 44




Energie cinétique:

Energie potentielle:

qu k(+Ze)( e)

1, 1(kZe') kZe
EC = _mVZ =— = Ep —
2 AR 2r
Energie totale:
E=EC+Ep _J’CZeZ_kZe2 __chf
- 2r r - 2r
kZe? . v: o) ) .
2 T, n“h° mkZe
! d ~ mZVZ = =
mvr = nh 2 I

/

r

kZe2

r




: , | o I
h n 0 =——=0,529A

ro=n’ =—1TIo mke”

" mkZe* 7 ‘

Fo = RAYONDEBOHR

Rayon de I'orbite de rang n

7" mk’et (Z Energie d’un électron

2
E == —-| = E ’ :
n PERETE ( 0 ] 0 [ surl’orbite de rang n

mk’*e*
Fo=- ——1360 eV EO: ENERGIE DU NIVEAU
0 th ’ FONDAMENTAL
DE L’ATOME H



Dualité onde-corpuscule

Albert Einstein Loui de roglie Max Planck
1879-1955 1892- 1987 1858-1947

La lumiere se comporte comme une onde et comme
un corpuscule



Modele ondulatoire Modele corpusculaire

L=l =2x ¢ =nombre d'onde E = hv
U

!
0

\ E = hv =hco

C’est I'énergie d’un photon (quantum)




A
0 n = oo (état ioniseé)
N
M i
-1.51 /\’\f 5 n = 3 (état excité)
hv ?_ (couche M)
AE = hv N,
hv
3.4 = 4 n = 2 (état excité)
excitation (couche L)
désexcitation
-13.6 yyY vy v n = [ (état fondamental : stable)
[ — [
(couche K)
spectre spectre
d’absorption d’émission

AE=E -E =hv




Emission

Absorption

I

2 4 2 4 2 4
AE=En ‘En =hCG :_Z me +Z me :mZe 1_1
2 1 n® 82 h?  n? 8¢t h? 8¢’ h’ | n? n’
20 10 0 .,

2.4
ML USRS sop 72| L 1 Formule de RITZ

me

Ry = = 1096926157 m™ sop |L_L
8.83.}130 H 112 nz




Les raies spectrales observées correspondent donc a des
séries de transitions électroniques entre couches permises

E

Pfund (IR
trés lointain)

Wiy

Yivy

Brackett
(IR lointain)

Paschen
(IR proche)

Balmer
(Visible)

Couche

+ 00

R)
Q)
@)

©O)
4 @MN)

A (= W W]

3 )

2 (L)

1 (K)



Exemple: Calculer la longueur d’onde et [Iénergie

correspondant a la 4eme raie de la série spectrale de

Paschen. R, = 109677,5 cm?, ¢ = 2,998.108 m/s,
h=6,626.103%J.s

n? n’

11
Solution : On part de la formule o= RHZZ{— - —]
1 2

Z=1 n,=3 n,=7

c= % = 109677,5(i — L} =9948,0726 cm™

32 72

1

= A=1,0052.10" cm =1005,22 nm

AE =hv =hco =6,626.107 x 2,998.10° x 994807,26=1,976.10"

1976107

AL = -19
1,602.10

~1,23eV



Modele quantique de I'atome

Le modele de I'atome de Bohr permet d’expliquer le
spectre de I'atome d’hydrogene et des ions
hydrogénoides. Malheureusement, il ne permet pas
d’expliquer les spectres des atomes polyélectroniques,
d’ou la nécessité d’'une nouvelle théorie, la mécanique
quantique (mécanique ondulatoire)



Principe d'incertitude (ou d’exclusion)
d’Heisenberg
« Il est impossible de donner en méme
temps et de fagcon exacte, la position et la

quantité de mouvement d’une particule ». &8 ‘E |
Le principe d’incertitude montre b 5%

Werner Heisenberg
1901 - 1976

qu’on ne peut localiser I’électron dansiF &
I’espace.



On passe alors de la notion de trajectoire a celle
de probabilité de présence de I’électron dans une

portion de I'espace appelée orbitale atomique.

Question:
Comment calculer cette probabilité

de présence ?



L'équation de Schrodinger

2
—h—A+V \P(x,y,Z)ZELP(X,y,Z)
2m

LP(x, y,z): Fonction d'onde électronique

I : Energie de I'électron

s 2
A= ot v res Opérateur laplacien (ou V- )
X 7

Erwin Schrodinger
1887 — 1961



L'équation de Schrodinger est une équation

différentielle dont la résolution donne Eet W (x, y,z)

W2 est mesurable et représente la probabilité de

trouver I’électron au point (x, y, z) au temps t.

Les fonctions d’onde W, solutions de I’équation
de Schrodinger, sont appelées orbitales atomiques :
elles sont définies par 3 nombres quantiques n, | et m

W

n,l,m



Une orbitale atomique (O.A) est représentée par une
surface fermée limitant le volume dans lequel la
probabilité de présence de |'électron est maximale

Signification des nombres quantiques

n : nombre quantique principal
Entier naturel différent de zéro. n= 1, 2, 3, ... définit une

couche électronique ou un niveau d’énergie

couche K

couche L

couche M

couche N




Le nombre quantique secondaire I

~couche f




z z
*
~
A T e / Y
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P P, P
Les orbitales « p »
z z z z z
A
S g B k T q [ SHIE S e e WY e
«© X L - X - x X { X
| -
d,. d,. Ze d.’.,7 d’

Les orbitales « d »

Représentation des orbitales atomiques

Symboliguement les O.A sont représentées par une case




=0 B, -0 B e BT

h orientations

b orbitales d |IIIIII




Le nombre quantique de spin « s »

caractérise les deux états de rotation possible de
I’électron sur lui-méme.

2 etats possibles :

=3 () -1 ()




RESUME

nombre d’orbitale

sous-couche

=

=l

1 (1L 2¢

Xeuw 2 Q]

XeW 3 ¢

-

0
1,0, 1
-2,-1,0,1,2
3,-2,-1,0,1,2,3

0
I
2
3




Les électrons occupent les orbitales atomiques
suivant les regles de :

Pauli Klechkowski Hund




Regles de remplissage des orbitales atomiques....

Regle de Klechkowski

Les orbitales sont remplies de sorte que n + | soit
croissant ». De plus, « En cas d'égalité, la sous-couche
ayant le plus petit n est remplie en premier. »

Couche K s

e ey e
Couche L ESJ 2-]—‘)’

A -

)
.
) -
ot -
- L= -
. - -
- - e
— - o
ouche AS -
= T = -
- - - -
- - . -
F - . - -
J“ _‘1‘ - J"'
s i - - r = s Ly
ouche 15 . : -
J-."- JJJ ‘_‘J' J--‘
d'" _PF‘- _PJ'J F."- -_.i-J
- - " o el L
Couche O S >0 ) o1
h
uche D . 'p . - )
.
J"l‘ _l*l‘ _—J.- JJ-‘
. . . -
. - .
h {’ g ( - f’ ) {l i
( P »_;d - ‘f
ouche AN )1‘j - =4
= L L e T
o JJ J-‘ ‘.l
.

.-"" .-"", -
C _“- Jf- -IJ-‘
.
ouche F e Lo
-I'-— -"-— '_.f
- - -
- _—
- -
) .
. .
. -
-’J -Fl



« Deux électrons d’'un méme atome ne peuvent

pas avoir leurs quatre nombres quantiques n, |,
m et s identiques »

Lorsque plusieurs O.A de méme énergie sont
disponibles, les électrons occupent d’abord le

maximum d’0.A avec leurs spins paralleles avant
de s’apparier

Onbitale 1__ D Non

Orhitale J_;-D] M



Un électron est parfaitement identifié par les 4 nbres
quantiques (n, |, m, s)

Sous-couches: /=0 m=0 0

_ Maximum
1 valeur de m donc 1 case quantique: 2 électrons

Sous-couche p : I=1 m=-1,0, +1

3 valeurs de m donc 3 cases quantiques:

-1 0  +1
| | Maximum
6 électrons

Sous-couche d - I=2 =-2,-1,0,+1, + 2

5 valeurs de m donc 5 cases quantiques:

-2 -1 0 1 2

Maximum
10 electrons

Sous-couche f: /=3, on obtient 7 cases quantiques.

-3 -2 -1 0 1 2 3

Maximum
14 électrons




Exemples de structures electroniques:
Al 15222 2p6 352 3pt oAl (K (L (MY

o 15t 257 2p° 3s? 3p° 4’
Quelques exceptions a la regle de Klechkowski
5,11 18% 282 2p° 352 3p° 4s? 30
devient 1s? 2s? 2p° 3s? 3p° 3d? 4s?
Lorsque I’OA 3d commence a se remplir devient
plus stable que 4s



Une sous-couche d présente une stabilité
maximale. si elle est soit a moitié remplie soit

totalement remplie.
(n-1)d*ns?  devient (n-1)d° ns’

(n-1)d°ns?  devient (n-1)d'’ ns’
xFe : 1s? 2s? 2p® 3s? 3p°® 3d° 4s?

. A
~ b ~ A

18 électrons 8 électrons
de coaur de valence

Couches de valence: 3et4

La couche externe ou péeriphérique : 4



Représentation de la structure électronique de
valence par les cases quantiques

wres U H YL

3d

Exemple : Donner les structures électroniques des
atomes suivants en soulignant la structure électronique
de valence : ,,V; ,,Cr et ,4Cu



Classifications périodiques
Plusieurs classifications ont été rapportées, on
retient le tableau périodique de Mendeleiev

»les éléments sont classés par ordre de
numéro atomique Z croissant .
»les éléments, qui ont la méme
configuration électronique externe
(a I'état fondamental), sont sur la

meéme verticale.

Dmitri Mendeleiev
(1834 - 1907)



La regle de KLECHKOWSKI permet de prévoir le
contenu des différentes lignes du tableau et leurs
nombres.

Ligne |  Structure electronique externe Nombre d’¢lements
| [IS" ]
2 |28 ™ 2P 8
338 3P 8
4|48+ 3¢ 4p! 18
558" 441 5pH 18
6 l6gH 114 5110 gl 0
7 178" 5 6d 19

Les éléments d’'une méme colonne verticale ont
des structures externes identiques



Les blocs S, P, d et f comme indiqué dans le
tableau correspondent respectivement au
remplissage des sous-couches S, P, d et f.

1 18

1S|H | 2 13 —» 17 |He
25 2P
35 3 —> 12 3P
4S| Bloc |3d 4P Bloc P
5 S d Bloc d 50
6S 5d 6P
7S gd
. Bloc f
5f




les e” de valence roupes
sous-groupe A occupentdes O.As et p g P

2 le el s e [ e o0l

“ Ex. (n-1)d'" ns? npY
5
", 31Ga : [Ar] 3d'0 452 4p?

Li Be

11 12
Na Mg

19 20
K Ca

37 38
Rh Sr

55 56
Cs Ba

87 | 88 |
Fr | Ra |

- |

ﬁ-

périodes



Y e e e e 2 7Y
%_,

Gazrares ns’np®

Halogénes ns?np’®

Métaux

alcalino-terreux . -
ns2 Métalloides

e - M étaux de transition
R ns?(n-1)d*
ns

L 102 | 103
i No : Lr

Groupes : I II 11 IV V VI VI VII  VIII,
Sous-groupes: IyIg a1z MyIlg IVyIVy ViV VI VI  VII, Vi 0
Colonne: 111 212 13 3 14 4 155 16 6 17 7 89-10 18



Période ou ligne
Les éléments ont méme nb. quantique principal n

Colonne

Les éléments ont méme configuration élect. externe

- L chuffre romamn—> 1 nombre d'electrons de valence.

- Les elements de groupe VI presentent des analogies dans Lo sens vertical ef dans le sens

hortzontal. On Les appelle es triades.

Les sous groupes A : les ¢lectrons de valence sont des électrons "S" ou"P".

Les sous groupes B: les ¢lectrons "d" interviennent comme €lectrons de valence.



Les familles chimiques

La 1¢'e colonne (groupe 1) : Métaux alcalins

SE de valence: ns’
La 2°™ colonne (groupe 2) : Métaux alcalino-terreux

SE de valence: ns?

La 16°™ colonne (groupe 16) : Chalcogénes

SE de valence: ns?np*
La 17¢me colonne (groupe 17) : Halogénes

SE de valence: ns’np’

La 18:me colonne (groupe 18) : Gaz nobles ou gaz rares

SE de valence: ns’np



Exemple : Donner la structure électronique ainsi que

le numéro atomique du chalcogene qui appartient a la
3¢me période.

Solution :

3¢me période signifie que n le plus élevé est 3. On en
déduit la structure électronique de valence : 3s> 3p* .

la structure électronique de I’'élément cherché est donc:
152 252 2p°® 352 3p*

En faisant la somme des e- on obtient Z = 16, il s’agit donc
de I’élément soufre (S).



Eléments de transition

a) Les éléments de transition de 1ére espéce :
« Eléments ayant une sous-couche (n-1)d incompléte a I'état
d’atome neutre ou d’ion le plus stable » (définition IUPAC )

Exemple ;
Cu: 3d"0 45" s-C (n-1)d est saturée

L'ion le plus stable est : Cu®*: 3d° insaturee
Donc Cu est un element de transition
I 3dvdst s (nef)d est saturee
L'ion le plus stable est: Zn? : 3d" tjs saturée

Donc Zn n'est pas un element de transition



Les métaux

Un élément est considéré comme un métal si le nombre de
ses électrons sur la couche externe est inférieur ou égal au

numeéro de la période dans laquelle il se trouve.

Exemple :

Cl : 3s2 3p° Couche externe = 3 avec 7 électrons

7 > 3 donc Cl n’est pas un métal

,gNi : 3d® 4s2  Couche externe = 4 avec 2 électrons

2 <4 donc Ni est un un métal
Exception: H(Z=1) et Ge(Z=32) ne sont pas des métaux

Remarque : On peut donner la structure électronique d’un
élément en utilisant le symbole du gaz noble qui
le préceéde.

g0 :1s?2s22p*  devient 40 : [He]? 2s2 2p*

,5Fe 152 2s? 2pb 3s? 3p° 3d°4s?! devient  ,Fe : [Ar]"® 3d°4s’



Rayon atomique r,

On suppose que les atomes ont une symétrie sphérique.
Le rayon de la sphére correspondante sera appelé le
rayon atomique.

Par définition, le rayon de covalence de | 'atome A sera la

moitié de cette distance de liaison.

Reow(A)=d, /2




| Le long dune période — n = cte mais Z
Les e- sont donc plus attirés par le noyau et donc le
rayon ¥ de gauche a droite.

7\

- Periode

“~
N Fa
Kgon'ale

Groupe




Rayon ionique : r.

Les cations sont toujours plus petits que leurs atomes
neutres d’origines ( le rayons r diminue).

Les anions sont toujours plus gros que leurs atomes
neutres d’origines.

1 electron m EIJ
2s 2p




Energie d'ionisation : E.I

C’est I'énergie minimale qu’il est nécessaire de fournir a un atome
isole A, (état gazeux) pour lui arracher un électron.

On aura ainsi les potentiels de premiére, deuxieme, troisieme, etc...,
jonisation.

Premiére lonisation : E.I,
Deuxiéme lonisation : E.I,

Troisiéeme lonisation : E.I,

n*=¢ Jonisation : E.I_

L’énergie d’ionisation s’exprimera en électron-volts (eV).

Ces énergies sont toujours positives car il faut fournir de 'énergie
pour arracher I'électron a I'attraction, du noyau



E-nergies d’ionisation : évolution

Au fur et 2 mesure que I'on arrache les électrons, I'élément se
charge de plus en plus positivement.

On constate donc une augmentation des énergies d'ionisation
avec le degré d'ionisation

Energies d’ionisation : ordre d’arrachement

Exemple du fer #Z =26 =18 +8 = |Ar| 3d°4 ¢’

I




Variation de I'energie d'ionisation E; dans le tableau periodique.

) Dans une colonne, lorsque Z augmente, (en allant de haut en bas)

b) Dans une période, lorsque Z augmente (en allant de gauche a droite) :

2 _I'énergie d'ionisation augmente.
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‘Affinité électronique : A.E\( Ae)

C’est I'energie mise en jeu pour retourner de I'ion négatif a I'atome

neutre ou I’énergie mise en jeu pour qu’un atome, pris a |'état
gazeux, capte un électron : A(g) +e —>A'(g)

z/ .
> Période
A
—
N Af
Diagonale
Groupe

A_ varie dans le méme sens que E;



Electronegativite : EN (x)

L’électronégativité (x) mesure l'aptitude d’un atome
chimiquement lié a attirer a lui les électrons de liaison.

L'électronégativité d'un élément dans |'échelle de Mulliken est égale a

Ia moyenne am‘l‘hmehque de |'énergie de premiere ionisation, EI;, et de

 {EL + AE) ,
EN= ' (en eV)

E.\')" M




Liaisons Chimiques
Selon Linus Pauling, une liaison chimique lie deux atomes,
lorsqu’il existe entre eux une force qui les rassemble.

IL faut distinguer quatre types de liaisons :

- les liaisons covalentes
- les liaisons ioniques

- les liaisons metalliques
- Jes forces de Van der Waals

les liaisons hydrogenes



Modele de Lewis de la liaison covalente

Le modele de la Laison chimique le p

N \
) : ’
4
/

us simple.

4 adson covalente = mise en commun ¢

-La representation de Lewis

Av+ 0B —> AneB 4> A—3B8

Liaison covalente

AL

A

lusteurs paires (ou doublets) delecrons de valence

L A
’UI]E Ol (8 GILBERT N. LEWIS é'/. |

Tho otiginal R
'BOND'ing Sciontist ” % Ly

y#

Gilbert Newton Lewis

Atome A

Atome B



Aﬂ'l':B—FAuB j::> A—B

Latson covalente dufive | Atomea
+* Atome B
Liaison double Liaison triple
A=B AzB

- Regle de l'octet

Les atomes caractérisés par Z > 4 tendent a posséder 8 e-
sur leur couche périphérique afin d'acquérir un état stable
(configuration des gaz rares ns? np°)



Exemple :

Carbone (C : 2s? 2p? 4 électrons
Azote /N : 2s? 2p3 3 électrons
Oxygeéne ;O : 2s? 2p* 2 électrons

Dans s molele, e doublets S oroasent autour ' gome it cnrl

Lo cetrl et ouvent oulong s s trctres

Exemple : La regle de Poctet permet d’expliquer la
formation du fluorure d’hydrogene HF de 'eau H,0

Fluorure d’hydrogene HF

oF: 25%2p° H H H w




Eau H,O

gO: 2522p4 ++ ++ */ + i 3
/ ‘_ H—O—H
(H: 1s! (2 fois) + +

Etat excité (Réarrangement)

Dans certains cas, I’état fondamental ne permet pas
d'obtenir les liaisons désirées. Donc modifications de
certains schémas de Lewis atomiques pour obtenir des
états excités qui sont obtenus par mouvement d’électrons
de valence entre cases quantiques. Ce mouvement appelé

promotion de valence ou réarrangement.



WA A | = (4] [A]A]A

szp2 Valence 2 slp3 Valence 4

a
iy = (4] |4

szp0 Valence ( slp1 Valence 2

Exemple de I'atome d’oxygéne

o M N[ = L IMN] NN

Liaison dative

Exemple de HNO,



- Limites du modele de Lewis

-Laregle de ['octet est quelquefois prise a defaut

- Geometrie des molecules non prevug
et e gaz noes (ecouverte dan e amees 19%0) - mon preévue



Forme des molecules ;theorie de Gilespi

Developpe dansls annees 1960 par e Canadien Gespie
Objectif: Donner {a forme spatiale des molecules

Théorie de Gillespie

Théorie VSEPR ( Valence Shell Electron Pair Repulsion )

Théorie RPECV (Répulsion des Paires Electroniques de la
Couche de Valence )

La formule VSEPR d’un composé s’écrit :

AXm En




m = nombre d’atomes X liés a I’'atome central A

n = nombre d’entités non liantes E
(doublet libre ou électron célibataire) situés sur I'atome central,

A un couple de valeurs (m, n), correspond une forme
moléculaire bien précise.

La determination des nombres m et n se fait a partir des
representations de Lewis.

Exemple : Donner la forme des molecules et fon suivants:

NH; et CH,



La suivante figure présente les différentes combinaisons

couramment rencontrees.

Figure : Répulsion | AXLE, | m+n Géométrie Exemples
«=180°
‘f AXo 2 Linéaire BeCl,; CO;z; HCN
«= 180"
A AX5 Trigonal plan | BF;:  AICI;; NOs
.,.-@, 3 CO;5” ; COCL
= 120° AX2Eq enV SO; ; SnCl; ; NO;
(coudée)
.\ AXy Tétraédre | CHy ; NHy™ ; POs™
%‘ AXGE, 4 Pyramide NH; ;: H3;0" ; PCl;
el AXLE
= 109°28 252 en V H:>O ; H>S ; TeF»
AXs Bip:yramide PCI.
trigonale
ﬂm AXSE, 5 Pyramide TeCly ; SF4 ; TeF,
.- AXGE, enT ICl5 ; CIF;
«=120°g = 90°
AXHE3 Linéaire XeF>
AX, Octaédre SF; ;: SeFg ; TeF,
‘% Pyramide a
\ BrFs ; IF
“v AXSE, 6 base carrée s s
«= 90
AX4Er Carrée

XCF4 M IC14-




- La théorie de I'hybridation

Notion introduite par Linus Pauling en 1930

Exemple du méthane CH,

2s 2px 2p. 2py

o _T|J NN

H H H H

Theoriquement, les 4 laisons devraient etre differentes

L experience montre que les 4 [iaisons sont identiques
(meme longueur, meme intensite...|



EXPLICATION

On imagine qu’il s’est produit une précombinaison entre
’OA 2s et les 3 OA 2p du carbone pour donner naissance a
4 nouvelles OAH de type sp’, toutes identiques.

Hyhridation: « Opération mathématique qui consiste a faire
une précombinaison des OA de valence des atomes en
présence pour obtenir de nouvelles OA avec une symeétrie
plus appropriee a la description du systeme etudie ».

(C*: 251 2p° T*T T T S T T T T

I10As + 30Ap ——> 4 OA hybrides sp®
\ J

Y
s'p® ou simplement sp




L’angle formé par les liaisons entre elles, autour de I'atome

considere, est appelé angle de liaison ou angle de valence.
Sa valeur standard depend de I'état d’hybridation de 'atome.

- pour une hybridation sp ou hybridation digonale: 180°

- pour une hybridation sp? ou hybridation trigonale: 120°

- pour une hybridation sp® ou hybridation tétragonale: 109°

Nombre fotal de |  Figure de répulsion Etat
paires d’hybridation
¢lectroniques de I'atome
m+n central
2 linéaire sp
3 trigonal plan sp?
4 tetraédrique sp?




C : état fondamental C" : état excité C" : état hybride

A B [ERlANIEE] > [l

25 2p° 25! 2p 3 sp




