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Les liaisons chimiques

Les i sondes g qui reflétent |'équilibre cxistant
entre forces d*attraction (entre charges e signe oppasé) et forees de répulsion (entre
churges de ménie signe)
Les forces d'altraction 8'exercent entre les protons et les électrans. Les forces de
répulsion 8"exercent entre les électrons ainsi gu'entre les protons,
Exempile : Dans la molécule de H, : deus atomes de H. ¢ estdi
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Aeetrons additionnels Eablissent des doublets, P
Les wtomes de 1 2° période sont ains représentés
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Le dugramme ci-dessous mantre comment évolue |'énergic potenticlle des forces -
interaction lorsque deux atomes d*hydrogene se rapprochent 'un de |'utre. Pour comprendre la formation de Faisons dans les composs chimiques, deus cas
Diagramme de Heitler-London priécis sont envisugés | “_

Energle potentielle

Molécule de i,

74 pm Distance entre les nayaux

436 k) mal !
Répulsions  Attractins,

s e graphique. |'énergie potentielic tend vers 0 lirsqui les deus atomes se trawvent
trune distance infinic I de Vautre. Au for et & mesure de leur rapprochement.1'épergic

des forces. de répulsion, L'énergie continue a décroitre jusq'a une distance donnée
(74 pm dans le cas de la malécule de Hayj o les deux types de force 8 équilibrent. A
cetie distance. |'énergie d*interaction d'une mole de molécules de 1, cot inéricure de
436 kb celle d" e mole d'atomes isolés. Ces deux grandeurs (distance ef énergie’ sont
assicies & une moldenle de Hy 4 1'diat fondamental

i on cssayuit de rapprocher les deuy Roydus 3 des distances inféricures, on scruit
confronté i des forces de répulsions tris i wic p
considérablement {voir graphique ci-dessus).
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o chimiques  celle-ci tepose air des concepés relevuit de fa mécaniiue quun-
tique. La f Etre shordée par plus simple. uppeléc
Méthode de Tewis. Gilbert Lewis fut, avec Linus Pauling, un des piosaiers dans fa
description ef s comprehension des liaisons chimiques

Méthode de Lewis

Pour Lewis. Ie symbole chimique o' un atome représente e noyan et les électrons
intertes. Les électrons de valence sont indiqués par des points, Au-tleli de 4 points, les

~ lorsqu’un métal s'associe & un non-métal, les électrons de valence passent du métal

vers le nua-metal de maniére & ce que chaque alome aflcizne la configuration clectonigue
@un gaz noble, avec comme coollaire. la formation de cations ef danions
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Les jons formiés au coors de cetle réaction porient des charges de signe opposé et
s ltirent pour former des paires d”ions. Dans le solide. ces paires dions s atirent & leur.
tonr jusqu'a ce gue les forces &attraction et de répulsion 'équilibrent. Licnsemble de
Ges interactinns produit us anmas o' ons cangés de fagon réguliere, i les catioas et les
anions sont disposés en alternance. Les forces résultantes qui maintiennent ces cations
au voisinige des unions sont appelics alsons fanigues et assemblage solide structuré
comstitte un cristal ioique
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Fondements
et prérequis en chimie

MOTS-CLES

= Atome = formule moléculaire = fonctions organiques
= molécule = sels minéraux = steechiométrie

= ion = hombre atomique = équivalence

= élément chimique = masse atomique = réactif limitant

= mélange = isotope = masse volumique

= oxyde = masse molaire = rendement

= hydroxyde = tableau périodique = dilution

= acide = nomenclature = fractions massique

= base = électrolytes et molaire

4 )

En chimie, la théorie et les applications sont entrelacées a la maniere des fibres
d’une étoffe. Il n'est donc pas possible, ni méme souhaitable, de dissocier les deux.
Les concepts théoriques seront donc toujours eémaillés d’exemples et d’applications
concretes.

La chimie est la science qui étudie la composition, la structure et les propriétés de
la matiére, ainsi que les transformations que celle-ci peut subir. Elle est au coeur de
la compréhension de trés nombreux aspects de la nature et de la vie.

La chimie a un langage qui lui est propre :

— les éléments sont les lettres de I'alphabet ;

— les composés sont les mots ;

— les réactions chimiques sont les phrases de ce langage®.

* Chimie générale 2¢ édition, Hill 1.W. et al., Editions du Renouveau Pédagogique Inc. (ERPI), 2008.
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Définitions de base

La matiere
La matiére est tout ce qui compose un corps ou un objet ayant une réalité physique.
Elle est composée d’entités microscopiques appelées atomes et molécules, les molécules
étant des édifices formés d’au moins deux atomes. C’est I’assemblage de ces atomes et
molécules qui définit la nature d’un échantillon de matiere. L air, I’eau, le sable, le bois
et les organismes vivants sont des exemples de matiere.
La composition d’un échantillon de matiére désigne le type d’atomes en présence et
les proportions relatives de ces atomes.
Exemple : La molécule d’eau, H,O, est constituée d’hydrogene et d’oxygene :
composition qualitative.
La molécule d’eau comporte un atome d’oxygene et deux atomes d’hydrogene :
composition quantitative.

La matiére est caractérisée par des propriétés physiques et chimiques. La chaleur et la
lumiere sont, quant a elles, des formes, non pas de matiere, mais d’énergie.

Propriétés physiques
Une propriété physique est une caractéristique que présente un échantillon de matiére en
I"absence de tout changement de sa composition. Une transformation physique modifie
la matiere a I’échelle macroscopique (c’est-a-dire a I’ceil nu).
Exemple : Du gaz propane, mis sous pression a I’état liquide dans un réservoir, se
vaporise lorsqu’on ouvre la valve du réservoir.

Propriétés chimiques

Une propriété chimique est une caractéristique que présente un échantillon de matiére

et qui a pour conséquence une modification de sa composition moléculaire suite a une

réorganisation des atomes.

Un changement chimique, aussi appelé réaction chimique, opére a I’échelle micros-

copique mais les effets résultants sont souvent observables a I’échelle macroscopique.
Exemple : Le propane gazeux qui se mélange a 1’air, briile si on craque une allu-
mette et se transforme en dioxyde de carbone et en eau.

La matiere existe sous forme de corps purs et de mélanges. Les corps purs existent
sous forme de corps simples ou de corps composés.

_

Les corps simples et composeés

Les corps simples

Un corps simple est une substance qu’on ne peut séparer en substances plus élémentaires
au moyen de réactions chimiques. Le corps simple est composé d’un seul type d’atomes.
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Il existe, a I’heure actuelle, 118 éléments homologués (2010), classés dans un tableau,
appelé tableau périodique ou tableau de Mendeleiev. Ce tableau est divisé en lignes,
appelées périodes, et en colonnes, appelées familles.

Iy a 18 colonnes : les deux premicres regroupent les alcalins (Ia) et les alcalino-terreux
(ITa), de 3 a 12 se placent les métaux de transition. On trouve ensuite les terreux (Illa),
les carbonides (IVa), les azotides (Va), les sulfurides (VIa), les halogénes (VIla) et les
gaz nobles (VIIIa).

Les 118 éléments sont représentés par un symbole en une ou deux lettres tirées le
plus souvent du nom de I’élément. La premicre lettre est majuscule et la deuxieme est
minuscule (WWW).

Exemples : Co représente I’élément cobalt (veillez a ne pas confondre avec CO
qui est un corps composé appelé monoxyde de carbone).
Fe représente I’élément fer (WWW).

Les corps composés

Un corps composé est une substance formée de deux atomes ou plus, de nature différente.
Les atomes différents sont combinés dans des proportions fixes.
Un corps composé est représenté par une combinaison de symboles chimiques qui
constitue une formule chimique.
Exemple : NaCl combine un atome de sodium (Na) et un atome de chlore (Cl).

_

Les mélanges

Un mélange est une association de deux ou plusieurs corps simples ou composés, qui
n’interagissent pas chimiquement entre eux.

Un mélange, dont la composition et les propri€tés sont identiques en tout point, est dit
homogéne. Si, dans un mélange liquide, un des composants du mélange est minoritaire
par rapport a I’autre, le mélange est appel€ solution. Le composant minoritaire (< 10 %)
est appel€ soluté et le composant majoritaire, solvant.

Exemple : En présence de 50 % de NaCl (sel de cuisine) et de 50 % d’eau, on
considere qu’il s’agit d’un mélange de sel et d’eau.
En présence de 5 % de NaCl et de 95 % d’eau, comme le mélange est limpide, on
considere qu’il s’agit d’une solution aqueuse de sel.

Les composants d’un mélange homogene peuvent étre séparés par des processus
chimiques : la distillation, 1’extraction, la chromatographie...
Un mélange hétérogene est un mélange dont les propriétés ne sont pas identiques en
tout point au sein de celui-ci.
Exemple : Un mélange de sable et d’eau est hétérogene. Le sang est aussi un
mélange hétérogene.

Les composants d’un mélange hétérogéne peuvent étre séparés par des processus
physiques : la décantation, la filtration, la centrifugation. ..

i
£
b
8
=
@
£
k]
3




10

Corps simples Homogénes
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Corps purs <:| Matiére |:> Mélanges

L0 U

Hétérogénes

Corps composés

_

Les lois de la chimie

La loi de conservation de la masse

La loi de conservation de la masse, a été énoncée par Antoine Lavoisier : « La masse
totale de substance demeure constante durant une réaction chimique ».

Exemple: CHy(g) + 20,(g) — CO,(g) + 2H,00)
16,05 ¢ 64,00 g 4401 g 36,04 g

Au cours d’une réaction chimique, aucun atome ne se « crée », ni ne se détruit de sorte
que la masse totale ne change pas.

La loi des proportions définies
La loi des proportions définies (Joseph Proust) : « Tous les échantillons d’un composé
donné ont la méme composition », ou encore « Les proportions des éléments en présence
sont identiques quelle que soit la taille de I’échantillon ».
Exemple : Dans la nature, on trouve du carbonate de cuivre(Il) sous différents
aspects :
— un minéral appelé communément malachite — Cu,(CO5)(OH), (dans ce cas, le
carbonate de cuivre est hydraté) ;
— un dépdt verditre (CuCO,) appelé « vert de gris » (couleur de la statue de la
Liberté a New York) ;
— un solide vert synthétisé au laboratoire.

Néanmoins, quelle que soit sa provenance, la composition est toujours la méme : CuCO4
est composé d’un atome de cuivre, d’un atome de carbone et de trois atomes d’oxygene.

La loi des proportions multiples

La loi des proportions multiples (John Dalton) : « Dans un composé, les nombres relatifs

de divers types d’atomes d’éléments différents forment un rapport simple : un atome de

A pour un atome de B soit AB, deux atomes de A pour un atome de B soit A,B, etc. »
Exemple : Dans le dioxyde de carbone, CO,, le rapport entre les masses d’oxygene
et de carbone est le double du rapport qui existe entre ces mémes €léments dans
le monoxyde de carbone CO.
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La masse (m) est une grandeur positive intrinseque au composé. Son unité est le kilo-
gramme (symbole international : kg). Elle est souvent confondue, a tort, avec le poids
dont la valeur dépend de 1’accélération de la pesanteur et dont I'unité est le Newton
(symbole : N).

La masse (masse inertielle) d’un corps est la grandeur physique utilisée pour calculer
la force nécessaire pour qu’un corps acquiere une accélération donnée.

_

La composition de |'atome

La masse d’un atome résulte de la contribution de particules subatomiques : le proton,
le neutron et 1’électron.

— Le proton a une masse relative égale a 1 et porte une charge positive : p™.

— Le neutron a une masse relative comparable a celle du proton (1) mais ne porte pas
de charge : n.

— L’électron a une masse plus petite qui correspond a environ 1/1 836 de la masse du
proton et porte une charge négative : e,

Les protons et les neutrons sont situés dans la partie centrale de 1’atome, appelée noyau
et chargée positivement. Les transformations qui touchent le nombre de protons et de
neutrons sont des transformations nucléaires, qui conférent a I’atome des propriétés
radioactives, qui peuvent toucher a I'intégrité (a la nature) de I’atome.

Lorsqu’un élément est radioactif, I’atome se transforme au cours d’une réaction
nucléaire.

Exemple : Ra — Rn + rayonnement o

Les €lectrons sont dispersés dans la partie externe de I’atome, appelée nuage, chargée
négativement et responsable des propriétés chimiques de 1’atome.
L’atome est électriquement neutre.

_

La classification des éléments

La version moderne de la classification des éléments est présentée sous forme d’un
tableau, appelé tableau périodique ou tableau de Mendeleiev.

Chaque case contient le symbole chimique d’un élément. Chacun est affecté de son
numéro atomique (Z) et de sa masse atomique (A), exprimée en unité de masse atomique
(u) lorsqu’il s’agit d’un atome, ou en gramme (g) si on considére une mole d’atomes.
Les €léments sont disposés dans 1’ordre croissant de leur numéro atomique (7). Ces
grandeurs (Z, masse atomique, u et mole) seront définies ultérieurement (voir fiche 13).

Le tableau périodique fait apparaitre des lignes, appelées périodes, et des colonnes,
appelées familles. Ces dernicres rassemblent des éléments dont les propriétés chimiques
sont similaires. Pour des raisons de commodité graphique, on limite le tableau a
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18 familles, isolant ainsi 14 €léments de la 6° période (appelés lanthanides) et 14 éléments
de la 7¢ période (appel€s actinides).

Les éléments sont séparés en deux groupes délimités par une diagonale. Les éléments
situés a gauche de la diagonale sont des métaux (dans les métaux, on distingue les
métaux alcalins, alcalino-terreux et les métaux de transition), ceux situés a droite sont
des non-métaux. Certains éléments adjacents a la diagonale présentent des propriétés a
la fois de métaux et de non-métaux. Ce sont des semi-métaux.

Non-métaux

* : Semi-métaux

Métaux

Lanthanides

Actinides

La classification des composés chimiques est basée sur la distinction entre les composés
minéraux (ou inorganiques) et les composés organiques.

_

La nomenclature des composés
Inorganiques

La classification des composé€s inorganiques distingue les composés moléculaires et les

compos€s ioniques.
Les composés moléculaires sont des molécules dont les atomes sont des non-métaux

liés entre eux par des liaisons appelées covalentes (voir chapitre 3). Ils sont représentés
par :

—une formule moléculaire qui indique la nature des éléments constitutifs ;

— des nombres entiers indiquant la proportion relative de chacun d’eux. (Exemple : la
molécule N,O, contient deux atomes d’azote et trois atomes d’oxygene).

Certains corps simples non-métalliques existent a I’état naturel sous forme de composés

moléculaires :
— diatomiques : H,, O,, N, et les halogénes (F,, Cl,, Br,, I,) ;
— polyatomiques : O5, P, et Sq.

Les formules chimiques des composés covalents binaires

Pour établir la formule d’un composé dont les deux éléments appartiennent & la méme
période, on commence par le symbole de I’élément situé le plus a gauche dans la période
(Exemples : NF;, NO,, CO,. Exception : Cl,0).
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Pour établir la formule d’un composé dont les deux €léments appartiennent a la méme
famille, on commence par le symbole de 1’élément situ€ le plus bas dans la famille
(Exemples : SO,, PoO,).

Dans le nom, le premier terme est formé du radical du nom de I’élément de droite,
suivi de la terminaison « ure » :

— Chlore — chlorure

— Brome — bromure

— Soufre — sulfure

— Azote — azoture

— Phosphore — phosphure

— Exception : Oxygeéne — oxyde.

Le deuxieme terme du nom indique I’élément de gauche. Les deux éléments sont reliés
par la préposition « de ».
On utilise les préfixes multiplicateurs pour indiquer le nombre d’atomes impliqués :
l:mono;2:di;3:tri;4:tétra...
Exemples : NClj : trichlorure d’azote, CO, : dioxyde de carbone, Cl,0 : monoxyde
de dichlore, NO : monoxyde d’azote (WWW), NO2 : dioxyde d’azote, N203 :
trioxyde de diazote, N,O, : tétroxyde de diazote (et non tétraoxyde de diazote),
N,Os : pentoxyde de diazote.

Les composés ioniques sont des composés comportant un métal et un non-métal,
associés sous forme d’ions positifs et négatifs.

Les formules chimiques des composés ioniques binaires

Pour établir la formule d’un composé ionique, on place d’abord le métal et ensuite le
non-métal. (Exemples : NaCl, MgS§, Na,O, SrO...)

Dans le nom, le premier terme est formé du radical du nom du non-métal, suivi de la
terminaison « ure » ou « oxyde ».

Le deuxieme terme indique le métal concerné. Les deux éléments sont reliés par la
préposition « de » (Exemples : NaCl : chlorure de sodium, MgS : sulfure de magnésium,
Na,O : oxyde de sodium, SrO : oxyde de strontium). Dans les composés ioniques, on
n’utilise pas de préfixe, ni pour le métal, ni pour le non-métal.

Les composés ioniques binaires sont formés d’ions portant des charges opposées qui
s associent sous 1’action d’attractions €lectrostatiques, appelées forces de Coulomb.

On obtient un ion lorsqu’un atome neutre :

— perd un ou plusieurs électrons et se charge positivement. Il porte le nom de cation ;

— acquiert un ou plusieurs électrons supplémentaires et se charge négativement. Il
porte le nom d’anion.

Exemples :

Na™: ion ou cation sodium : 11 protons — 10 électrons.
Ca2* : ion ou cation calcium : 20 protons — 18 électrons.
CI™ : ion ou anion chlorure : 17 protons — 18 €lectrons.
S$2- : ion ou anion sulfure : 16 protons — 18 électrons.

Lorsqu’un atome peut former deux cations différents, on distingue ces deux ions en
indiquant leurs charges au moyen de chiffres romains mis entre parentheses.
Exemples :
Fe2* : ion ou cation fer(IT) ou parfois cation ferreux (nomenclature ancienne).

13
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Fe3* : ion ou cation fer(III), anciennement nommé cation ferrique.
Cu™ : ion ou cation cuivre(I) ou cation cuivreux (nomenclature ancienne).
Cu?*: ion ou cation cuivre(Il) ou cation cuivrique (nomenclature ancienne).

A noter que, dans la vie courante, la nomenclature ancienne est toujours d’actualité
(WWW).

Dans tous les cas, la charge portée par le composé ionique est nulle car I’édifice est
¢lectriquement neutre. Les électrons perdus par I’atome métallique sont entierement
récupérés par un ou plusieurs atomes du non-métal.

Exemples :

NaCl : composé de Na* et de CI™: chlorure de sodium.
FeCly : composé de Fe3* et de 3 CI™: chlorure de fer(III).
Cul, : composé de Cu?* et de 2 I~ : iodure de cuivre(ID).

Le premier terme du nom porte le nom de I’élément associ€ a I’anion dont on a remplacé
la terminaison par « ure » ou « oxyde ». Le second terme est le nom du cation.
Exemples :
LiF : composé de Li* et de F~ : fluorure de lithium.
K,O : composé de 2 K* et de 0% : oxyde de potassium.
Na;N : composé de 3 Na* et de N3~ : azoture de sodium.

On n’utilise pas de préfixe pour le métal.

Le nombre d’électrons capables d’étre cédés ou recus par un atome dépend de sa
position dans le tableau périodique qui, elle, est corrélée a sa configuration électronique
(voir chapitre 2, fiches 11 et 12).

Les formules chimiques des composés ioniques
polyatomiques

Comme I’électroneutralité d’un édifice doit étre respectée, les électrons perdus par un
atome doivent étre intégralement récupérés par un ou plusieurs atomes de nature diffé-
rente, associ€s sous le nom de « radical ». Les radicaux les plus courants sont donnés
dans le tableau ci-dessous.

Nom du radical Nom du radical
OH- lon hydroxyde HPO,2~  lon hydrogénophosphate
NO,~ lon nitrite H,PO,~ lon dihydrogénophosphate
NO;~ lon nitrate CO3%" lon carbonate
S052- lon sulfite HCO;~  lon hydrogénocarbonate
H505~ lon hydrogénosulfite CN- lon cyanure
SO4%  lon sulfate SCN- lon thiocyanate
HSO,~  lon hydrogénosulfate C,0,%  lon oxalate
PO53- lon phosphite MnO,”  lon permanganate
HPO52~  lon hydrogénophosphite CrO42~  lon chromate

H,PO3~  lon dihydrogénophosphite Cr,0,%° lon dichromate
PO, lon phosphate S;03%°  lon thiosulfate

Les radicaux polyatomiques sont généralement des anions, a I’exception de H,O*
(cation hydronium) et NH4+ (cation ammonium).
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On utilise fréquemment des suffixes pour nommer les radicaux.

— Si un €lément peut former, avec I’oxygene, deux anions polyatomiques différents,
les suffixes « ite » et « ate » (ancienne nomenclature) sont parfois utilis€s : « ite » pour
celui qui contient le moins d’oxygéne, « ate » pour celui qui en contient le plus.

Exemples : NOZ‘ : ion nitrite ; NO3‘ : ion nitrate ; SO32‘ : ion sulfite ;
SO, : ion sulfate.

— Si I’élément peut former avec I’oxygene plus de deux anions polyatomiques, les
suffixes « ite » et « ate » de méme que les préfixes « hypo » et « hyper » sont utilisés.
Exemples : CIO™ : ion hypochlorite, C10,™ : ion chlorite, C103“ : 1on chlorate,
ClO, : ion perchlorate.

— Si I’hydrogene est le troisieme élément d’un anion polyatomique, le nom de 1’anion
mentionne sa présence.
Exemples : HSO,~ : ion hydrogénosulfate, H,PO,~ : ion dihydrogénophosphate.

Dans tous les composés, la somme des charges positives et des charges négatives doit
étre égale afin d’assurer I’électroneutralité du composé. C’est la raison pour laquelle,
dans certains composés, on est amené a utiliser des parentheses.

Exemples :

Ca(NO,), : Ca?t +2 NO,™ : nitrite de calcium
AL,(SO,); : 2 AP + 3 SO, : sulfate d’aluminium
Fe;(PO,), : 3 Fe?* + 2 PO43‘ : phosphate de fer(IT)

_

La classification
des composés inorganiques

La plupart des composés inorganiques appartiennent a des catégories fondées sur la
distinction entre oxydes de non-métaux, oxydes de métaux, acides et bases.

Les oxydes de non-métaux

Les oxydes de non-métaux sont obtenus par combinaison du dioxygeéne avec un non-
métal moins €lectronégatif.

S(s) + O,(g) ~ SO,(g)
Exemples : SO, : dioxyde de soufre ; N,O, : trioxyde de diazote ; P,Os : pentoxyde
de diphosphore.

Ces composés sont acides car, introduits dans 1’eau, ils forment des oxoacides (ou
oxacides) qui libérent des protons H*.

SO5(g) + H,O(l) - H,SO,()

Exemples : SO; — H,S0, : sulfate d’hydrogene (anciennement acide sulfurique)
N,O5 — HNOj : nitrate d’hydrogene (anciennement acide nitrique)
P,05 — H;PO, : phosphate d"hydrogene (anciennement acide phosphorique)
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Les oxydes de métaux

Les oxydes de métaux sont obtenus par combinaison du dioxygene avec un métal qui,
s’il appartient aux deux premieres familles du tableau périodique, confére a I’oxyde un
caractere basique.

4 K(s) + O,5(g) ~> 2 K,O(s)
Exemples : K50 : oxyde de potassium ; MgO : oxyde de magnésium.

Ces composés sont basiques car, en milieu aqueux, ils forment des bases qui libérent
des anions OH™.

Na,O(s) + H,O() — 2 NaOH(aq)

Exemples : Na,O — NaOH : hydroxyde de sodium ; MgO — Mg(OH), : hydroxyde
de magnésium.

Entre ces deux extrémes du tableau périodique, les éléments forment également des
oxydes mais ceux-ci possedent souvent un caractere amphotere. Un ampholyte est un
compos€ qui, mis en solution dans I’eau, peut se comporter comme une base ou comme
un acide, selon les circonstances. Les solutions correspondantes sont dites « ampho-
teres ». Dans certains tableaux périodiques, les éléments basiques sont représentés en
bleu, les éléments acides en rouge et les éléments amphoteres par les deux couleurs
simultanément.

Les acides

Les acides sont des composés qui, en solution aqueuse, libérent des cations H" ou protons.
Ces derniers sont toujours associés a une molécule d’eau et forment des cations hydro-
nium H,0™".
Il existe deux types d’acides : les oxacides qui contiennent de I’oxygene et les hydra-
cides qui n’en contiennent pas.
Exemples : H,SO, est un oxacide ; HCI est un hydracide.

Les hydracides sont obtenus par réaction du dihydrogéne avec certains non-métaux
(F,, Cl,, Bry, I, et S,)
H,(g) + Cly(g) = 2 HCI(g)

Les bases

Les bases sont des composés qui, en solution aqueuse, liberent des ions OH™ ou captent
des protons H*. Il peut s’ agir d’hydroxydes (composés ioniques) mais aussi de composés
moléculaires comme I"ammoniac (NH,) et les amines (R-NH,). Les amines sont des
composés organiques constitués d’azote (voir chapitre 1, fiche 10).

Exemples : Pour les bases NaOH et NH; :

NaOH(aq) — Nat(aq) + OH (aq)
NH;(aq) + H*(ag) > NH,*(aq)

Les sels

Les sels sont des composés ioniques qui résultent, la plupart du temps, de la réaction
entre un acide et une base.
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Ca(OH),(s) + 2 HNOx(ag) — Ca(NO;),(aq) + 2 H,0())
Base Acide Sel

Exemples : MgCl, est le sel obtenu par la réaction entre HCI et Mg(OH),. KBr
est le sel obtenu par la réaction entre HBr et KOH. NaNOj; est le sel obtenu par
la réaction entre HNO; et NaOH. Fe,(SO,); est le sel obtenu par la réaction entre
H,SO, et Fe(OH),.

En solution aqueuse, la plupart des sels n’existent pas sous forme moléculaire mais
sont dissoci€s en ions :

Ca(NOy),(ag) — Caz"'(aq) + 2 NOy(ag)

Les sels hydratés

Les sels hydratés sont des composés ioniques, dont la formule moléculaire contient un
nombre fixe de molécules d’eau.
Exemples : BaCl, - 2H,0 : chlorure de baryum dihydraté ; MgCO; - 5H,0 : carbo-

nate de magnésium pentahydraté.

_

La nomenclature
des composés organiques

Les composés organiques contiennent tous du carbone. Ils présentent une diversité éton-
nante. Les atomes de carbone ont, en effet, tendance a se combiner entre eux de facon
quasi illimitée. Ils se combinent également a d’autres éléments (H, O, N, S).

Les composés organiques les plus simples sont ceux qui ne contiennent que du carbone
et de I’hydrogene et sont appelés hydrocarbures.

Les alcanes

On appelle alcanes, les hydrocarbures saturés qui contiennent un maximum d’atomes
d’hydrogéne par rapport aux atomes de carbone (tétravalents). Ces derniers sont liés
entre eux par des liaisons simples.

Les composés appartenant a la famille des alcanes sont désignés par un nom dont la
terminaison est « ane ». Ils se distinguent les uns des autres par une racine qui indique
le nombre d’atomes de carbone.

Exemples :
CH, 1C : méth — méthane
CH;3-CH;y 2C : éth — éthane
CH3-CH,-CHg 3C : prop — propane
CH3-CH,-CH,-CH;, 4C : but — butane

Les alcanes forment des chaines hydrocarbonées ou alkyles, qui peuvent étre linéaires,
cycliques ou ramifices.
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Les alcenes

On nomme alcénes, les chaines hydrocarbonées qui comportent au moins une double
liaison entre deux atomes de carbone. Ils sont désignés par la terminaison « ene ».

Exemples :
CH,=CH, 2C : éth — éthéne
3C : prop — prop-1-éne
CH,=CH-CH, (Comme il n’y a pas d’ambiguité possible,
le chiffre 1 n’est généralement pas indiqué)
CH,=CH-CH,-CH; 4C : but — but-1-éne
CH5-CH=CH-CH;4 4C : but — but-2-éne

La position de la double liaison est indiquée a I’aide d’un chiffre placé entre la racine
et le suffixe « éne ». Le chiffre est celui du premier carbone impliqué dans la double
liaison. Ce chiffre doit étre le plus petit possible.

Les alcynes

On nomme alecynes, les chaines hydrocarbonées qui comportent au moins une liaison
triple. IIs sont désignés par la terminaison « yne ».

Exemples :
CH=CH 2C : éth — éthyne
CH;3-C=CH 3C : prop — prop-1-yne
CH=C-CH,-CH, 4C : but —~ but-1-yne
CH3-C=C-CH, 4C : but — but-2-yne

La position de la triple liaison doit étre indiquée a 1’aide d’un chiffre plac€ entre la
racine et le suffixe « yne ». Le chiffre est celui du premier carbone impliqué dans la triple
liaison et doit étre le plus petit possible. On numérote la chaine a partir d’une extrémité
de telle facon que I’indice du carbone porteur de la ramification soit minimal.

Lors de la numérotation du composé, on peut indifféremment numéroter de gauche a
droite ou de droite a gauche, mais il faut veiller a ce que les chiffres attribués aux insa-
turations (liaisons double ou triple) soient les plus petits possibles.

_

Les fonctions organiques

De nombreux composés organiques contiennent un ou plusieurs hétéroatomes (atomes de
nature autre que le carbone et I’hydrogeéne). Le groupe contenant le ou les hétéroatome(s)
est appel€ groupe fonctionnel ou fonction. Le groupe fonctionnel est fixé ou inséré dans
un hydrocarbure ; il confere a la molécule des propriétés spécifiques et est responsable
de la réactivité de la molécule. La chaine hydrocarbonée étant généralement inerte, elle
est représentée dans la molécule par la lettre R—. Le trait indique que la chaine hydro-
carbonée a perdu un atome d’hydrogéne de maniére & pouvoir fixer la fonction. Cette
chaine est appelée radical alkyle.
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Exemples :

CH3- 1C — radical méthyle
CH;3-CH,- 2C — radical éthyle
CH3-CH,-CH5-CH5-CH,- 5C — radical pentyle

Les principales fonctions organiques sont rassemblées dans le tableau ci-dessous :

Fonction chimique Formule Suffixe Préfixe

Acide ...ique ou

Acide carboxylique z carbox
Yid R—C—OH oique Y
0 (0]
Anhydride || || Anhydride ...oique =
R—C—O0—C—rR’
Ester || oate de ...yle Alkyloxy ou carbonyl
R—C—OR'
Halogénure d’acide I Halogénure de Halogéno
R—C—X
Amide ” amide =
—C—NH,
Nitrile R—C=N nitrile cyano
0
Aldéhyde I al formyl
R—C—H
0
Cétone || one ox0
R—C—R'
Alcool R—OH ol hydroxy
Amine R—NH, amine amino
Ether-oxyde R—O—~R' alkyloxy ou Oxa =
Composés halogénés R—X = halogéno

Lorsque les composés comportent du soufre au lieu d’oxygene ou du phosphore au
lieu de carbone, on obtient :

Thioester || Ester phosphorique
R—C—SR' R—P—OR'
R—S—R' Thioéth
L Lt C") ﬁ Anhydride
. hosphori
R—SH Thiol ou mercaptan R—P—O—Pp—R' PNOSPNONGUE
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Le but de I"utilisation de préfixes et de suffixes est d’établir un langage commun a
I’ensemble de la communauté scientifique mondiale.

Les regles de nomenclature ont été fixées pour la chimie organique en 1965 par
I’IUPAC : Union Internationale de Chimie Pure et Appliquée. C’est également 'TUPAC
qui a établi les régles de nomenclature des composés inorganiques. Certaines de ces
reégles ont été¢ modifiées en 1988.

La nomenclature systématique en chimie organique permet de dénommer tous les
composés, quelle que soit leur complexité. Cependant, pour diverses raisons, beaucoup
de composés organiques importants gardent des noms courants qui ne donnent aucune
indication précise quant a leur structure.

_

Les aspects quantitatifs

Chaque atome comporte le méme nombre de protons et d’électrons : ’atome est élec-
triquement neutre.
C’est le nombre de protons du noyau qui détermine la nature d’un atome et, par consé-
quent, la nature de I’élément.
Le nombre de protons est représenté par le numéro atomique Z.
Exemples : Un atome de C posséde 6 protons ; le nombre atomique de I’élément C
est Z= 6. Un atome de Ni possede 28 protons ; le nombre atomique de 1’élément
Niest Z=28.

Il peut arriver que des atomes de méme nombre atomique Z n’aient cependant pas la
méme masse. La différence de masse est due au nombre de neutrons contenus dans le
noyau de I’atome, qui peut étre différent.

Exemple : 1l existe des atomes de carbone Z = 6 qui possédent 6 neutrons,
7 neutrons, 8 neutrons. Ces trois formes de carbone portent le nom d’isotopes.

_

Les isotopes

La somme des nombres de protons et de neutrons d’un noyau détermine le nombre de
masse A.

Exemple : Pour le carbone :

— 6 protons + 6 neutrons : nombre de masse A = 12

— 6 protons + 7 neutrons : nombre de masse A = 13

— 6 protons + 8 neutrons : nombre de masse A = 14

Le nombre de neutrons est donné par la soustractionde Za A (A — Z).
Pour différencier deux isotopes :

— le nombre Z est placé en indice a gauche du symbole de I’élément,

— le nombre A est placé en exposant a gauche du symbole de I’élément.
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Exemple : éZC, o, ggFe

Les trois isotopes de 1’atome carbone sont le éQC (appelé carbone—12), le é3C
(carbone—13) et le %)4 C (carbone—-14). La forme de carbone qu’on trouve dans la nature

est la forme stable et prépondérante, il s’agit du carbone },2 C. Le carbone %,4 C présente
des propriétés radioactives, associ€es a des modifications qui transforment le noyau de
I’atome.

_

L’unité de masse atomique

Comme 1’atome est extrémement petit (noyau ~ 1 - 10719 m et nuage ~ 1 - 10715 m) et
n’est pas visible a I’ceil nu, il est tres difficile d’en mesurer la masse.

Pour simplifier la tiche, on va choisir une référence. Dans le systéme international (S.1.)
(WWW), la référence est I’isotope de carbone—12 pur, auquel on assigne exactement
une masse de 12 unités (12 u).

Une unité u correspond a un douziéme de la masse réelle d’un atome de carbone—12,
masse estimée par mesure spectroscopique et équivalente 4 1,660 - 10727 kg (= 1 u).

La masse de chaque atome est toujours rapportée a cette unité de masse atomique u.

Exemples :

'H : 1,000 x u soit 1,660 - 10727 kg
12C: 12,000 x u soit 19,92 - 10727 kg
160 : 16,000 x u soit 26,56 - 10727 kg

Bien que la masse d’un atome de carbone—12 soit exactement de 12,00 u, pour obtenir
la masse d’un échantillon de carbone naturel, il faut évidemment tenir compte de la
proportion massique de chacun des isotopes.

Les proportions isotopiques sont généralement exprimées en pourcentages massiques.
Les pourcentages isotopiques peuvent légerement varier d’un livre a I’autre en fonction
des techniques de détermination utilisées. Le choix de I’échantillon peut également intro-
duire des différences.

La composition isotopique de O dans H,O(/) peut étre Iégérement différente de sa
composition isotopique dans le CaCOs(s).

On trouve dans la nature :

— 08,892 % d’atomes de carbone—12,

— 1,108 % d’atomes de carbone-13,

— une tres petite proportion de carbone—14.

La masse atomique (M) du carbone est donc la moyenne pondérée des masses
atomiques de chacun des isotopes.

Exemples : Contribution du 12C: 0,98892 x 12,000 u = 11,87 u. Contribution du

13C:0,01108 x 13,000 u = 0,1440 u. On néglige la contribution du carbone—14.

La masse atomique moyenne d’un atome de carbone : M = 11,87 u + 0,1440 u =
12,01 u (WWW),
Ceci explique pourquoi les masses atomiques ne sont pas des nombres entiers.
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_

La masse molaire

Les quantités extrémement petites ne peuvent étre manipulées. Cependant, si on convertit
les unités u en grammes, on constate que les masses de 1,01 gd’H, de 12,01 gde Cetde
16,00 g d’O contiennent toutes un méme nombre d’atomes identiques. Ce nombre est le
nombre d’Avogadro dont la valeur est de 6,022 - 10%3.
C’est le nombre d’ Avogadro qui est choisi, dans le systeme S.1., comme unité de maticre
en chimie (symbole N, — unité mol™).
Exemples : 12,01 g de carbone représentent 1 mole d’atomes de C et contiennent
6,022 - 10%3 atomes de C.
63,55 g de cuivre représentent 1 mole d’atomes de Cu et contiennent 6,022 - 1
atomes de Cu.

023

La masse d’une mole d’atomes d’un élément est appelée masse molaire (M). Elle
s’exprime en g - mol~!.
Exemple : La masse atomique du sodium vaut 22,99 u et sa masse molaire vaut
22,99 g - mol L.

De facon analogue, on associe a chaque molécule une masse moléculaire. Celle-ci est
obtenue en sommant les masses atomiques des éléments dont elle est constituée.
Exemples : La molécule d’0O, a une masse moléculaire égale a deux fois la masse
atomique de O soit 2 x 16,00 u.
La molécule de CO, a une masse moléculaire ¢gale a la somme de la masse
atomique de C et de deux fois la masse atomique de O, soit 12,01 u+2x 16,00 u=
44 .01 u.

Les masses molaires de O2 et de CO2 sont exprimées, elles aussi, en g - mol~! et elles
correspondent a la masse d’une mole de molécules, soit a la masse de 6,022 - 1023
molécules.

Exemples : Masse molaire de O, : M =32,00 g - mol~!.
Masse molaire du CO, : M =44,01 g - mol~!.

La notion de masse molaire nous sera indispensable dans la partie réservée a la stoechio-
métrie des réactions chimiques.

_

Les formules empiriques et moléculaires

La masse molaire d’un composé peut étre déterminée a I’aide de sa formule chimique. En
se basant sur la proportion de chaque élément présent dans le composé, on peut établir
pour chacun d’eux, le rapport entre sa masse et la masse totale du composé.

On obtient de cette facon la composition de celui-ci qui, si elle est ramenée a 100,00 g
de composé, définit la composition en pourcentages massiques, encore appelée compo-
sition centésimale.
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Dans une mole de CO,, soit 44,01 g, on trouve :

_ Masse de carbone _ 12,01 g _ _ e
% de C = Masse de CO, = Z30lg 0,2729 =0,2729 x 100 = 27,29 %

Masse d’oxygéne _ 32,00 g
Masse de CO, — 44,01 g

Le composé CO, est donc constitu€ de 27,29 % de carbone et de 72,71 % d’oxygéne.

% de O = =0,7271 =0,7271 x 100 = 72,71 %

9

Il est recommandé d’utiliser, dans les calculs impliquant des masses molaires, un
nombre & deux décimales.

1l est relativement facile de déterminer expérimentalement la composition centésimale
d’un composé inconnu. Cette détermination permet ensuite de trouver la formule empi-
rique du composé.

La formule empirique (ou brute) d’un composé est formée par la juxtaposition des
symboles atomiques avec les indices appropri€s (entiers) qui permettent I’ écriture la plus
simple de la formule donnant la composition chimique. L’ordre d’apparition des symboles
est I’ordre alphabétique, sauf pour les composés contenant du carbone et de I’hydrogeéne
pour lesquels C et H sont nommés en premier et dans cet ordre.

Cette information est souvent capitale pour un chimiste confronté, lors d’une synthese,
a I’apparition d’un produit nouveau.

Lors d’une synthése, un chimiste obtient un composé dont la composition centésimale,
obtenue de fagon expérimentale, est la suivante : 76,57 % de carbone, 6,43 % d’hydrogéne
et 17,00 % d’oxygene. Quelle est la formule empirique de ce composé ?

Ce probléeme concret se résout en trois étapes.

1. On convertit les pourcentages en masses.

100,00 g de composé inconnu contiennent 76,57 g de C, 6,43 gde Het 17,00 g de O.
2.0n transforme les masses respectives de C, H et O (m) en quantités de matiére
n, de la facon suivante :

- Masse de 1"élément
Masse atomique de I’élément

76,57
=L 6376 molde C
12,01 g- mol
6,43
- 6,366 mol de H
1,01 g - mol
17,00
- % 1063 moldeO
16,00 g - mol™

On obtient la formule suivante : Cﬁ,376 H6,366 01,063

3. On transforme tous les indices en nombres entiers en divisant chaque indice
par le plus petit d’entre eux (1,063 dans cet exemple).
C6,376/ 1,063 H6,366/ 1,063 0 1,063/1,063

= Cs.998 Hs.989 O1 000
— Formule empirique : (C{H,O), : nombre d’atomes relatifs
n est un facteur entier.

- .
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La formule moléculaire, par opposition a la formule empirique, donne le nombre exact
d’atomes qui composent une molécule.

Les indices de la formule moléculaire sont soit identiques aux indices de la formule
empirique, soit égaux a des multiples de ces derniers.

Pour établir la formule moléculaire d’un composé, il faut comparer la masse molaire
déduite de la formule empirique a la masse molaire du composé€ qui aura été déterminée
indépendamment, de maniére expérimentale. Le rapport entre ces deux grandeurs définit
le facteur multiplicateur entier (n) qui permet de calculer les indices de la formule molé-
culaire a partir de ceux de la formule empirique.

Exemple : Si la masse molaire expérimentale du composé€ inconnu vaut 188,32 g
et que la masse de la formule empirique de C;H, O est égale 24 94,12 g :

Masse molaire expérimentale 188,32 g

Masse molaire empirique 94,12 g =2,00

n = Facteur entier =

La formule moléculaire du composé est : (C;HgO )5, soit C,H,0,.

_

Ecriture des réactions chimiques

Une réaction chimique se traduit par une équation chimique, aussi appelée équation
steechiométrique, composée de formules de corps simples ou de corps composés qui
représentent les especes mises en présence dans un milieu réactionnel.
Exemple : CHy + 2 O, > CO, + 2 H,O est la traduction de : « lorsqu’on fait
réagir une mole de méthane avec deux moles de dioxygene, on obtient une mole
de dioxyde de carbone et deux moles d’eau ».

Attention : dans les réactions nucléaires, on ne considere pas des moles mais bien des
atomes. La réaction « Ra — Rn + rayonnement o » se traduit : « un atome de radium se
transforme en un atome de Rn et émet une particule o ».

Les substances du membre de gauche de 1’équation, représentées par leur formule, sont
appelées réactifs, celles de droite sont les produits.

Il est souvent nécessaire de préciser les états physiques des composés mis en présence ;
ceux-ci sont indiqués entre parentheses. (g) = gaz ; (/) = liquide ; (s) = solide ; (ag) =en
solution aqueuse.

Exemple : CHy(g) +2 O,(g) > CO,(g) + 2 H,0()

L’eécriture ionique et moleéculaire

Une équation chimique qui modélise la transformation de molécules et d’atomes lors
de la réaction peut se représenter de deux facons différentes :

— sous forme moléculaire,

— sous forme ionique.

L’écriture moléculaire permet, dans un laboratoire, de choisir exactement les substances

qu’on souhaite mettre en présence.
Exemple : HCl(aq) + NaOH(ag) — NaCl(agq) + H,O())
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L’écriture ionique utilisée lors de la dissociation des composés ioniques ou de 1’ioni-
sation de certains compos€s covalents, a pour avantage d’indiquer les entités réellement
responsables de la réaction.

Exemple : H"(aq) + CI™(aq) + Na*(ag) + OH (ag) = Na*(ag) + Cl(aq) + H,O(])

Dans ce cas, I’équation chimique se simplifie comme une équation mathématique :
H*(aq) + Clotaq) + Na*tag) + OH (ag) » Na*tag) + Cl~tag) + H,0()

Les ions qui se simplifient sont appelés « ions spectateurs » : ils n’interviennent pas
dans le déroulement de la réaction. Leur présence est néanmoins indispensable pour
assurer I’électroneutralité de la solution.

L’écriture ionique montre en fait que la réaction entre HCl(ag) et NaOH(agq) est une
réaction acide-base qui combine un proton et un ion hydroxyde pour former une molé-
cule d’eau :

H*(aq) + OH (ag) = H,0(])

En pratique, tous les composés ioniques ne s’écrivent pas nécessairement sous forme
ionisée. Il est donc utile de disposer d’une Table qui reprend les composés susceptibles,
en milieu aqueux, de s’écrire sous forme ionisée plutot que sous forme moléculaire.

S’écrivent sous forme ionique ou moléculaire en solution aqueuse :

Sous forme ionique Sous forme moléculaire
H,0 et CO,
Tous les acides forts Tous les acides faibles
Toutes les bases fortes Toutes les hases faibles
Tous les sels solubles Tous les sels insolubles

Tous les oxydes

Tous les composés organiques solubles

Les acides forts, bases fortes et sels solubles sont des composés qui se dissocient totale-
ment en milieu aqueux ; on dit que ce sont des électrolytes forts. Les électrolytes faibles
ne se dissocient que partiellement, un équilibre s’établit entre les ions et les molécules.

Exemples : HCI(g) + H,O(/) — H3O+(aq) + OH (aq) : électrolyte fort
CH;COOH(/) + H,0(/) = CH;COO (ag) + H3O+(aq) : électrolyte faible

Comportement d’un électrolyte fort Comportement d'un électrolyte faible

9 En milieu aqueux “ En milieu aqueux

S S

£ £

U QU

= =

b b

S g

® E

I g

S S

£ £

S S

= = - n 1
HCI HCl  H,0* OH- CH,COOH CH,COOH H,0* OH-

25



26

Les solutions qui sont constituées essenticllement d’ions sont conductrices d’électricité.
Attention, les sels insolubles peuvent étre des €lectrolytes forts.
Exemple : BaCO;(s) + H,O()) —‘Ba2+(aq) + C032_(aq)

En phase aqueuse, on trouve UNIQUEMENT des ions Ba2* et CO, i le BaCO; est
lui, en phase solide. Le pourcentage d’ions produits est cependant tres petlt etla solutlon
est dans ce cas dans I’incapacité de conduire le courant électrique.

Pour savoir si un sel est soluble ou non, on se référe aux régles de solubilité qui sont
consignées dans la Table 2 des Tables de constantes (WWW). En régle générale, tous les
composé€s qui contiennent soit un métal alcalin, soit le cation ammonium sont solubles.
Ainsi, Na,CO;, K,S, Na;PO, et LiOH sont solubles. Les métaux alcalins et le cation
ammonium sont prioritaires sur I’anion auquel ils sont associés.

_

Comment équilibrer une réaction chimique

Revenons a I’équation : CH,(g) + 2 O,(g) = CO,(g) + 2 H,0O())

Sous cette forme, I’équation est dite équilibrée ou encore pondérée. Le nombre d’atomes
de chaque espeéce se conserve : « Rien ne se perd, rien ne se crée, tout se transforme »
(Antoine Lavoisier). La masse des réactifs engagés au cours de la réaction est €gale a la
masse des produits obtenus.

Pour équilibrer correctement une équation chimique, on fait précéder les formules
de coefficients entiers ou fractionnaires. Ces coefficients désignent les rapports dans
lesquels les réactifs réagissent entre eux et forment les produits (un peu comme pour
une recette de cuisine).

Partons de I’équation non équilibrée : CH,(g) + O,(g) = CO,(g) + H,O())

Elle s’équilibre par simple comparaison des deux membres :

1. Il y a un atome de C a gauche et un atome de C a droite : le compte est bon.

2. Comme il y a quatre atomes de H a gauche, on doit trouver quatre atomes de H a
droite. Or, il n’y en a que deux dans la formule de I’eau ; la molécule est affectée d’un
coefficient 2.

3. On trouve deux atomes d’O a gauche et quatre atomes d’O a droite. Le symbole de
la molécule de O, doit étre multipli€ par 2.

CH,(g) + 2 O,(g) ~ CO,(g) + 2 H,O())

En suivant cette approche, la réaction est facilement et correctement équilibrée. Les
facteurs 2 placés devant O2 et H,O sont appel€s coefficients stmchlomctrlqucs

— A I’échelle microscopique (ou moléculaire), ces coefficients signifient qu une molé-
cule de CH, réagit avec deux molécules de O, pour former une molécule de CO, et deux
molécules de H,O.

—AT echelle macroscopique, ces coefficients indiquent qu’une mole de CH, réagit
avec deux moles de O, pour former une mole de CO, et deux moles d’H,0.
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_

La notion d’équivalence

C’est bien siir I’aspect macroscopique que le chimiste privilégie dans tous les aspects
quantitatifs. Aussi, pour pouvoir étre comparées dans I’équation :

CH,(g) + 2 O,(g) ~ CO,(g) + 2 H,0())

les quantités de CH,, de O,, de CO, et de H,O sont rapportées a une méme quantité de
matiere, soit une mole, de maniére a pouvoir €tablir une équivalence entre elles :
n0O, nH,0

On écrira nCH, = —g nCO, = 5

Plus généralement, pour une équation de la forme :

aA+bB—>cC+dD

o n
On écrira: A _ "8 _"c _"p
a b c d

Cette équation permet d’établir toutes les égalités nécessaires a la comparaison entre
réactifs et produits :

Rappelons que 1’unité principale en chimie est la mole mais qu’il est impossible de
mesurer directement des quantités en moles. On ne peut travailler qu’en unités de masse,
c’est-a-dire en kilogrammes ou en grammes.

La conversion en moles (7) a partir des masses mesurées (m) se fait par I’intermédiaire
de la masse molaire (M) de la substance considérée selon la relation :

Masse (en g) _m

M= =
Masse molaire (en g - mol_l) M

_

Le réactif limitant

Lorsqu’on fait réagir les réactifs en utilisant des quantités qui respectent le rapport des
coefficients stcechiométriques, on travaille dans des conditions dites stcechiométriques.
Cette approche n’est cependant pas la plus courante. Le plus souvent, un des réactifs est
présent en quantité limitée et on le fait réagir avec un autre réactif mis volontairement
en exces.

Si le réactif en quantité limitée est entierement consommé au cours de la réaction,
on dit qu’il est limitant. C’est lui qui détermine la quantité de produit(s) susceptible(s)
d’étre formé(s).
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Ce raisonnement est trés simple a comprendre, il suffit de le transposer en un exemple
de la vie courante.
Exemple : Imaginez que vous soyez amené a préparer une pizza qui, selon la recette
de votre livre de cuisine, nécessite I'utilisation des ingrédients suivants :
— 1 rouleau de pate a pizza,
— 3 tomates,
— 10 olives noires,
— 2 feuilles de basilic,
— 1 boule de Mozzarella.
Dans votre réfrigérateur, vous disposez de 3 rouleaux de pate, de 4 tomates, de
22 olives noires, de 5 feuilles de basilic et de 2 boules de Mozzarella.
Combien de pizza(s) pourrez-vous préparer si vous suivez scrupuleusement la
recette proposée ?

Dans cet exemple, il est évident que le nombre de tomates est I’ingrédient limitant. Dix
des 22 olives serviront & préparer une pizza, les 12 olives restantes ne suffiront pas pour
en préparer une deuxiéme (idem pour la péte, la Mozzarella et le basilic). A I’exception
des tomates, tous les ingrédients sont, quant a eux, en suffisance ou en exces.

Remarque : Le réactif limitant n’est pas nécessairement le constituant affecté du plus
petit coefficient stcechiométrique.

En chimie, dans les calculs steechiométriques, pour trouver le réactif limitant, il ne
faut JAMALIS raisonner en comparant des masses de réactifs mais bien TOUJOURS
en comparant des quantités de matiére (moles).

_

Le rendement de réaction

Lors de la synthése de composés minéraux ou organiques, il est souvent utile d’estimer
le rendement de la réaction. En effet, la stcechiométrie de la réaction indique la masse
exacte de produits a recueillir pour autant que la réaction se déroule de facon optimale
et qu’on puisse récupérer 100 % des produits formés. Dans la pratique, les choses se
passent souvent différemment pour de multiples raisons.

Exemple : On peut en manipulant :

— n’avoir pas exactement pesé les quantités de réactifs de départ,

—n’avoir pas scrupuleusement respecté les conditions de température ou de pres-

sion requises,

— avoir fait preuve de maladresse au moment de recueillir les produits et en avoir

ainsi perdu une certaine quantité.

Dans ce cas, si on veut connaitre le rendement réel (ou expérimental) de la réac-
tion, il faut comparer la masse recueillie au cours de 1’expérience a celle qu’on est
supposé obtenir théoriquement. Ce rapport, multipli€ par 100, exprime le pourcentage
de rendement.

Rendement réel (g ou mol)

Rendement théorique (g ou mol) 00

Pourcentage (%) de rendement =

28
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_

La stcechiométrie en solution

Dans une réaction chimique, il est important que le contact entre les réactifs puisse
avoir lieu correctement. On sait en effet qu’au moment de la réaction, une molécule ou
un atome de réactif A doit posséder une énergie suffisante pour pouvoir efficacement
entrer en collision avec une molécule ou un atome de réactif B. Auquel cas, les nuages
atomiques s’ interpénctrent et un échange d’électrons peut avoir lieu. Aussi, meilleur est
le contact, plus la réaction a de chances de se produire de fagon optimale. Ces concepts
cinétiques seront développés plus loin (voir chapitre 7).
Exemple : Deux blocs de réactifs métalliques solides et mis au contact ’'un de
I’autre seront moins enclins a réagir entre eux que si ces deux mémes solides
sont mis en présence sous forme de fines poudres offrant une surface de contact
beaucoup plus grande.

C’est une des raisons pour lesquelles le chimiste privilégie les réactions en solutions
(aqueuses ou dans d’autres solvants). En effet, dans ces conditions, les molécules de
réactif A sont dans une situation de dispersion maximale, elles ont tout le loisir de se
déplacer pour entrer efficacement en collision avec les molécules de 1’autre réactif B,
elles aussi parfaitement dispersées.

_

La concentration molaire volumique

Pour rappel, une solution est un mélange liquide homogéene dans lequel on trouve un
ou plusieurs constituant(s) minoritaire(s), appelé(s) soluté(s). Le composant majoritaire
du mélange est appelé solvant. L’eau et I’hexane sont les solvants les plus communs :
le premier dissout de nombreuses substances polaires ou ioniques (I’eau est considérée
comme un solvant universel : la plupart des composés y sont solubles mais a des degrés
divers), I’autre dissout la plupart des composé€s organiques non polaires. Dans les orga-
nismes vivants, toutes les réactions chimiques ont lieu en solution aqueuse.

Quantitativement, une solution est caractérisée par sa concentration. Celle-ci s’ex-
prime, & une température donnée, par la quantité de matiere de soluté contenue dans un
volume de solution, trés souvent 1 litre.

5 (mol)

C = Mooluté
soluté ™ Volume de solution (L)

Si plusieurs solutés sont présents dans la solution, la concentration s’exprime séparé-
ment pour chacun d’eux.

La concentration est aussi appelée concentration molaire volumique.

Si la quantité de matiere de soluté est faible, la solution est dite diluée ; dans le cas
contraire, la solution est concentrée (WWW).

Pour préparer une solution aqueuse, on pese habituellement une quantité précise d’un
soluté donné qu’on introduit dans une fiole jaugée (ou matras) de volume connu (1 L par
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exemple) contenant déja une certaine quantité d’eau qui permet de dissoudre le soluté.
Une fois celui-ci dissous, on rajoute avec précaution la quantité d’eau nécessaire pour
atteindre le trait de jauge indiquant le volume final de solution. On peut bien sir utiliser
des contenants de capacités différentes : 100 mL, 250 mL, 2 L... La concentration de la
solution ainsi préparée s’exprime en mol - L~} (WWW).

_

Les pourcentages massique et volumique

On peut aussi exprimer la concentration d’ une solution en pourcentage. Dans ce cas, on
exprime la quantité de soluté par rapport & une masse ou a un volume de solution. Dans
un probleéme steechiométrique, lorsque le pourcentage est exprimé sans aucune précision,
il s’agit toujours d’un pourcentage en masse.

Exemples : Une solution aqueuse de H,SO, a 35,7 % signifie que, dans 100,0 g de
solution, on trouve 35,7 g d’acide (H,SO,) et 64,3 g de solvant (H,O).

Une solution aqueuse d’éthanol (C,HsOH) 2 95,0 % en volume signifie que 100,0 mL
de solution contiennent 95,0 mL d’éthanol et 5,0 mL d’eau.

_

La molalité

LLa molalité (/71 ) est une facon d’exprimer la concentration d’une solution qui a I’avan-
tage d’étre indépendante de la température. Il suffit pour cela d’exprimer la quantité
de soluté, non plus par rapport a un volume de solution, mais par rapport a la masse de
solvant. Une concentration molaire (aussi appelée molarité) dépend du volume de solu-
tion, qui est sensible a la température. Une molalité dépend de la masse de solvant qui,
elle, est insensible a la température.

— _ Quantité de soluté (mol)
~ Masse de solvant (kg)

Exemple : La molalité d’une solution formée par le mélange de 0,30 mol de
méthanol (CH;O0H) dans 600,0 g d’eau vaut :

0,30 mol
0,600 kg

_

Les fractions molaire et massique

La fraction molaire (x) est une grandeur qu’on utilise généralement lorsqu’on travaille
avec des mélanges de composés (gazeux ou autres).

m= = 0,50 mol - kg"l d’eau, ou 0,50 molal
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Elle exprime le rapport entre la quantité de mati¢re de soluté d’une espece (n;) et la
somme des quantité€s de matieres de toutes les especes présentes en solution (np).

n.
=l

l_nT

C’est une grandeur sans dimension qui n’a donc pas d’unité et la somme des fractions
molaires de tous les composants du mélange est égale a 1.

On introduit 0,3000 mol de méthanol et 0,5000 mol d’éthanol dans 600,0 mL d’eau. Que
valent les fractions molaires du méthanol, de 1’éthanol et de 1’eau dans la solution ? Tous
les composants doivent étre exprimés en moles.

600,0 mL d’eau = 600,0 g d’eau

600,0 g 0,3000

=088  _3330mol .= -

Mew = g 00 gomol T o0 MO Fméthanol = 53000+ 0,5000 + 33,30 ~ 009
_ 33,30 _ ~ 0,5000 ~

Yeau = 53000 + 0,5000 + 33,30 ~ 276 Xemanol = 53000+ 0.5000 733,30 ~ 01

La somme des fractions molaires (0,009 + 0,015 + 0,976) vaut 1.

. F,

On peut aussi décider d’utiliser plutdt que les nombres de moles, les masses de chacune
des especes chimiques constitutives, m, n, ... .
La fraction massique (w) du constituant 1 est définie par :

W = —d x 100

2m;
i
La fraction massique du constituant 2 par :

y
2
1

La somme des fractions massiques (w; + wy + ... +w;) vaut 100 %.

_

La masse volumique

Tres souvent, les informations figurant sur les flacons de solutions aqueuses commer-
ciales sont exprimées non pas en concentration molaire, mais en pourcentage massique.
Exemple : Une solution aqueuse de HCI a 37,0 %.

x 100

W2=

Pour pouvoir convertir cette information en concentration molaire, il faut connaitre

la masse exacte d’un volume précis de solution, c’est-a-dire la masse volumique (%)

( m ) _ _Masse de solution (g)
V /"~ Volume de solution (L)

31

et
i
@
o
i
L]
»
c
o
E
o
.g_
°
-




32

La masse volumique d’une solution s’exprime habituellementen g - mL~' ouenkg - L.
Dans certains manuels de chimie, on parle de densité plutdt que de masse volumique.
Exemple : Une solution de masse volumique 0,898 g - mL~! a une densité de 0,898.

La densité est définie comme un rapport de masses volumiques. Dans le cas de liquides
et de solides, il s’agit du rapport entre la masse volumique de I’échantillon et la masse
volumique de I’eau a 4 °C, qui vaut exactement 1,000 g - mL~! (WWW). La valeur
numérique est donc la méme, mais la densité est un nombre sans unités. Ainsi, la densité
de I’eau vaut 1,00.

Dans le cas des gaz, la masse volumique du gaz est rapportée a la masse d’1 L d’air a
la température de 0 °C et sous une pression de 1 atm.

V) -1
. Vigw MgaZ _ Mgaz(g-mol )

gaz = (ﬂ) My 29g-m01_I
air

Vv

Avec M : masse molaire.
Pour relier la densité d’un gaz a sa masse molaire, on pose :
n-R-T m-R-T

Ve—"F—="p
m-R-T _py _ R-T
ouM = =yp = () x -

En tenant compte de la composition de I’air (78 % de N,, 21 % de O, et 1 % d’Ar) et
des masses molaires respectives : M,; =29 g - mol~!.

Les autres constituants de I’air sont considérés comme minoritaires (voir chapitre 5,
fiche 11).

_

La dilution

On peut, dans certaines situations, étre amené a devoir préparer une solution diluée a partir
d’une autre solution plus concentrée, appelée solution « mere », contenant le méme soluté.

La technique consiste a prélever un certain volume de solution de concentration connue
et a ajouter du solvant jusqu’a atteindre un volume plus grand déterminé par le contenant.
Cette opération porte le nom de dilution.

La dilution repose sur un principe essentiel : « L’addition de solvant a une solution
ne modifie pas la (les) quantité(s) de matiére de soluté(s) que contenait la solution au
départ ».

Comme la quantité de soluté ne change pas, lorsqu’on dilue une solution, on peut poser
I’équation simple suivante :

Ceone X Veone = quantité de matiere de solut€ = C e X Viuce

Pour effectuer correctement une dilution, on préleve généralement, a 1’aide d’une
pipette de volume précis (par exemple 20,0 mL), un volume de solution concentrée qu’on
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transfere dans une fiole jaugée de capacité précise (par exemple 100,0 mL). Apres ajout
d’une certaine quantité de solvant, on agite le mélange de manicre & homogénéiser la
solution. Ensuite, on compléte avec le solvant jusqu’au trait de jauge et on homogénéise
a nouveau la solution en ayant pris soin de boucher la fiole de facon approprice.

Le facteur de dilution (FD) est défini simplement :

_ Volume final de solution diluée (L)
~ Volume de solution concentrée prélevé (L)

FD

Exemple : Dans la situation ci-dessus :

FD = 100,0 mL de solution diluée  _
20,0 mL de solution concentrée

Le rapport entre 100 et 20 est de 5. On dit que la solution a été diluée d’un facteur 5.
Une solution de concentration 0,250 mol - L1, qu’on dilue d’un facteur 5 en respectant
les étapes ci-dessus, méne a une solution de concentration 0,050 mol - L1
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Aspects qualitatifs

m Laquelle des formules suivantes est incorrecte ?

d a. Al(OH); 0 c. K,CrO, U e. Li,CO,
a b. MgCl, 0 d. (NHy),PO,

La formule de I'ion chlorate est:

0 a. Clo- d c. Cloy~ a e. Clo*
2 b. Clo, 2d. Clo,

@ Conseil méthodologique

Pour les questions 3 et 4, faites appel a votre culture générale ou consultez un livre de
chimie inorganique.

E Parmi les substances suivantes, laquelle est appelée « gaz hilarant » ?

4 a. N,O U c.NO de N,
4 b. NO, ado,

m Laquelle des substances gazeuses suivantes est de couleur brune ?

a a. N20 d c. NO Qe. N2
d b, NO, a d. 0,

Aspects quantitatifs

L’anion S%- posséde :

1 a. 16 protons - 16 électrons et 16 neutrons

1 b. 16 protons - 16 électrons et 32 neutrons

§ 1 c. 32 protons - 32 électrons et 16 neutrons
8 1 d. 16 protons - 18 électrons et 16 neutrons
) 1 e. Aucune des réponses ci-dessus

~

© m Le cation CaZ* posséde :

—g 1 a. 20 protons - 20 électrons et 20 neutrons
;} 1 b. 18 protons - 20 électrons et 20 neutrons
g 1 ¢. 20 protons - 18 électrons et 20 neutrons

o

d. 20 protons - 18 électrons et 22 neutrons

L

e. Aucune des réponses ci-dessus
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Parmi les représentations suivantes, quelles sont celles qui caractérisent des
isotopes ? Les noyaux atomiques contenant respectivement :

1) 20 protons et 20 neutrons

2) 21 protons et 19 neutrons

3) 18 protons et 22 neutrons

4) 20 protons et 22 neutrons

5) 21 protons et 20 neutrons

dJa. 1,23 Qc 1,5
db.3,4 Od.1,4et2,5

0 e. ll n’y a pas d’'isotopes représentés

m Le rapport du nombre d’atomes d’oxygéne au nombre d’atomes d’hydrogéne,
dans la molécule de (NH,),SO, est :

dJa1:1 Qc2:1 de. 4:1
db.1:4 a2d.1:2

m Parmi les échantillons suivants, lequel contient 2,0 - 1023 atomes ?

1 a.80gdeO, Uc.80gdeC Oe 19,0gdeF,
4 b. 3,0 g de Be 1 d. 12,0 g de He

m Un composé de formule empirique (C;H,0), a une masse molaire de (170 + 5)
g -mol-!. La formule moléculaire du composé est :

3 b. CHgO, Q d. CgH;,05

m L’'acide 1,6-hexanedioique (ou acide adipique) contient 49,32 % de C, 6,84 % d’'H
et 43,84 % d’O en masse. Quelle est sa formule brute ?

d a. G3H0, 0 c. C,HOq 0 e. C3HO,
4 b. C3H30,4 0 d. CHs0,

Quel est le pourcentage massique en brome dans le perbromate d’ammonium ?

da 395% 0 44,4 %
2 b. 49,3 % 0 d. 24,8%

0 e. Aucune des réponses

La cortisone est une substance contenant 21 atomes de carbone par molécule.
Le pourcentage en masse de carbone dans la cortisone est de 69,98 %. Quelle est
la masse molaire de la cortisone ?

Ja.176,5 g -mol! 0 c. 360,49 -mol”! 1 e.583,0g mol!
4 b. 252,2 g -mol! 0 d. 365,5 g -mol™!

Réactions chimiques et solubilité

m Parmi les propositions suivantes, laquelle correspond a un processus chimique ?

1 a. La fonte de la glace
1 b. La condensation de I'eau

1 c. La filtration d'une solution de carbonate de baryum
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1 d. La pulvérisation d’une aspirine

1 e. La combustion du méthane

Lorsque le pentane est brilé en présence d’un excés d’oxygeéne, du dioxyde de
carbone et de I'eau sont produits selon I'équation :

CsHy5(D + ... 0,5(g) ~ 5 CO,(g) + 6 H,O()

Le coefficient stoechiométrique du dioxygéne sera :

da.16 e 11 deb
db.12 Jd.8

La combustion compléete de I'éthéne répond a 'équation suivante :

C2H4(Q) + . 02(9) = .. Coz(g) + .. HZO(I)

Dans cette équation, les coefficients steechiométriques d’0, et d’H,0 sont
respectivement :

Ja. letl dc.3et2 de 3et]
db.2et3 dd.1et3

Parmi les composés suivants, lequel est insoluble en milieu aqueux a 25 °C?

1 a. Le carbonate de sodium
1 b. Le nitrate de magnésium
1 ¢. Le chlorure d’argent

1 d. Le sulfure d’ammonium

L

e. L'hydroxyde de potassium

Parmi les composés suivants, lequel est soluble en milieu aqueux a 25 °C?

4 a. Le sulfate de plomb(ll)
d b. L'iodure de plomb(ll)
O c. Le sulfure d’argent

1 d. L'iodure de potassium
O

e. Le carbonate de magnésium

Parmi les solutions suivantes, laquelle est conductrice de courant ?

0

a. Une solution aqueuse d’acide éthanoique (ou acétique)
1 b. Une solution aqueuse d’éthanol

1 c. Une solution aqueuse de chlorure d’hydrogéne

1 d. Une solution aqueuse de bromure d’argent
‘_I

e. Une solution aqueuse d’éthylene glycol

Parmi les solutions aqueuses des composés suivants, laquelle contient un
électrolyte fort ?

1 a. L'acide éthanoique
4 b. L’'ammoniac

1 c. Le chlorure de calcium
J d. Le méthanol
|

e. L'acide butanoique
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Parmi les solutions aqueuses des composés suivants, laquelle contient un non-
électrolyte ?

L

a. L’hydroxyde de magnésium
1 b. Le chlorure de calcium

1 ¢. Le bromure d’ammonium
1 d. L’éthane-1,2-diol
]

e. L’acide propanoigue

Stoechiometrie

A 850 °C, les réactions de Claus représentées ci-dessous sont utilisées pour
produire du soufre élémentaire a partir de sulfure d’hydrogéne gazeux :
2H,5+30,—250,+2H,0

SO, +2H,5—> 35S +2H,0

Quelle masse de soufre est produite a partir de 48,00 g d’O, sachant que H,S
n’est pas le réactif limitant dans la premiére réaction ?

Ja. 16,09 O c.48,1 g Qe d426g
b 32,149 0d. 96,29

A 1 400 °C, on suppose que 45,0 g de Si réagissent avec un exces de N, et donnent
0,534 mol de Si3N, selon la réaction totale : 3 Si + 2 N, — SizN,

Quelle(s) information(s) parmi celles proposées peut-on tirer des données
ci-dessus (sans se servir d’'une Table de constantes) ?

(1) le nombre de moles de Si réagissant

(2) le nombre de moles de N, réagissant

(3) la masse atomique de N

(4) la masse atomique de Si

(5) la masse de Si3N, produite

aa. (1) et(2) 0 c (1), (2) et (4) O e. (1), (2), (3), (4) et (5)
a b. (1) et (4) a d. (1), (2), (4) et (5)

On désire préparer, a 25 °C, une solution contenant 10,0 % en masse de Na,CO;.
On dispose a cet effet d'un flacon du sel hydraté Na,CO; - 10 H,0. Quelle masse
de sel hydraté est nécessaire pour préparer 50,0 g de solution aqueuse a 10,0 % ?

1 a. 28,629 Q¢ 13,509 e 500g¢g
db.14,31¢g 1d. 10,009

Le benzoate de méthyle (C;H;COOCH;) est préparé par réaction entre l'acide
benzoique (ou acide benzénecarboxylique) (CgH;COOH) et le méthanol (CH;0H)
(en présence de sulfate d’hydrogéne) selon I'équation :

CgH;COOH()) + CH;0H()) = CgHsCOOCH () + H,0()

Au cours d’une expérience, 24,4 g d'acide henzoigue réagissent avec 70,0 mL de
méthanol. La densité du méthanol est de 0,791. La masse de benzoate de méthyle produit
vaut 21,6 g. Quel est le rendement massique (en %) de produit formé ?

da71,4% 0 c 86,7% e 896%
1 b.79,4% Jd. 89,4%
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La masse volumique d’une solution aqueuse de peroxyde d’hydrogéne H,0,
(30,0 % en masse) vaut 1,110 g - cm~3 a 25 °C. Quelle est la concentration molaire
de la solution ?

1 a. 7,94 mol - L7! 1 c 9,79 mol - LT 1 e. Il n’y a pas de réponse correcte
J b. 8,82 mol - L! Q d. 0,980 mol - L!

Une solution aqueuse concentrée de nitrate d’hydrogéne (HNO3) contient 69,0 %
en masse de HNO3. La masse volumique de cette solution concentrée est de
1,410 g - mL™!, a 20 °C. Vous souhaitez préparer exactement 250,0 mL d’une
solution diluée de concentration 2,0 mol - L"! de cet acide. Quel volume de la
solution concentrée devrez-vous prélever pour la préparer ?

da. 16,2 mL ¢ 32,5mL de 129,6 mL
db.22,3mL 0 d. 45,7 mL

L’éthanoate de calcium se forme selon la réaction :

Ca(OH),(s) + 2 CH3;COOH(aq) —~ Ca(CH3C00),(aq) + 2 H,0()

Quelle masse d’hydroxyde de calcium serait nécessaire pour réagir avec 25,0 mL
d’une solution aqueuse d’éthanoate d’hydrogéne de masse volumique égale a
1,065 g - mL~! & 25 °C et contenant 58,0 % en masse d’acide ?

a 841g dc. 16,459 0 e. 38,1549
4 b.953g 12d.19,08¢g

Considérons la fermentation du glucose (CgH,,0¢) :
levure

CeH206(s) — 2C,HOH() + 2 COx(g)

Si on place, a température ambiante, 1,00 mole de glucose dans un récipient
en présence de 100,00 g de levure, on obtient aprés réaction, 46,00 g d’éthanol
(C,H50H). Quel est le rendement massique de cette réaction (en %) ?

1 a. 50% dc.100% De.46%
Jb.56% ad.23%

L’éthoxyéthane (ou éther diéthylique) utilisé comme anesthésique est préparé a

partir d’éthanol et de sulfate d’hydrogéne selon la réaction :
H,50,

2 C,HOH(l) —> (C,Hs), O() + H, O())

Quelle est la masse d’éther diéthylique (C;H;5),0 obtenue si on traite, par un
exces d’acide, 1,20 kg d’éthanol et que le rendement massique de la réaction est
de 95,2 %7

1 a.919g Oc.1838¢g Oe.2028¢g

2 b. 965 g 2d.1931¢g
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Réponses

Aspects qualitatifs

1. d.Lion ammonium (NH,) et I'ion phosphate 3. a N,O est appelé monoxyde de diazote, ou
(PO,3") forment du (NH,);PO,. protoxyde d’azote, ou « gaz hilarant ».

2. c.laformule de I’ion chlorate est Cloy~. 4. b. NO,, le dioxyde d’azote, est un gaz brun-
orangé toxique, suffoquant, a I'odeur acre et
piquante caractéristique.

Aspects quantitatifs
5. d.Pourle soufre: Z=16 et A= 32, L'ion sul- 7. d. Deux isotopes ont le méme nombre de
fure posséde donc 16 protons et (32 - 16 =) protons et d’électrons (puisqu’ils sont électri-
16 neutrons. Il posséde 2 électrons de guement neutres) mais se différencient par le
plus que I'atome de soufre, soit (16 + 2 =) nombre de neutrons. Les noyaux atomiques
18 électrons. 1 et 4 sont donc isotopes, ainsi que 2 et 5.
6. c.Pourle calcium: Z=20et A=40. L'ion cal- 8. d. La molécule de (NH4),S0, compte
cium posséde donc 20 protons et (40 - 20 =) 4 atomes d’'oxygene pour 8 atomes d’hydro-
20 neutrons. Il possede 2 électrons de moins gene. Le rapport entre le nombre d’atomes
que l'atome de calcium, soit (20 - 2 =) d'oxygéne et le nombre d'atomes d’hydro-
18 électrons. géne est donc de 1 pour 2.
m
9. b.on -8 300 __g333mgl
M., 9,01g-mol
nombre d’atomes = n - NA = 0,333 mol x 6,022-10%3 mol! = 2,0-103 atomes
10. d. 1
composé ~ 11" M rmile emprique ~ 1 M'C3H40 =170 g-mol
| _
170 g-mol™" = n x (3 Mc +4MH+1 MO)
170 g -mol™' = nx (3x12,01g-mol' +4x 1,01 g-mol! +1x16,00 g-mol™")
170 g-mol~' = n x 56,07 g-mol~!' - n=3 — (C3H,0); = C4H,,0;
11. a.Dans 100,0 g d'acide adipique, la quantité n = H107 _ 1499 arrondid 15
de chaque atome peut &tre calculée : € 2740
ne = M _ 49329 _ 4107 mol n, = 2772 _ 5472 arrondia 25
M- 12,01g-mol’ 2,740
m
n,=-t-_289 __g775mol fo = o0 i
M, 1,01g-mol’! 2,740
m Afin que les nombres qui serviront d’in-
"o =-0= 13,519 = 2,740 mol dicesqdans la formulqe soient entiers
My 16,00 g-mol™! ;

Chague quantité est divisée par la plus petite
d’entre elles (dans ce cas, 2,740) :

chague nombre est multiplié par 2 :
nc=3;ny=5; ng=2. Laformule brute de
I’acide adipique est donc (C3H;0,),.
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12.

13.

b. NH,BrO,
M ]
%Br=——B __ 100=/220g-mol"
NH4BI‘04 1 6],95 g- mol']

x 100 = 49,3 %

c. Chaque fraction massique (w) correspond au rapport :

w =

masse de I’élément contenu dans la molécule

masse de la molécule

__ nombre d’atomes de I'élément dans la molécule x masse atomique

masse moléculaire

Dans la cortisone, wc = 0,6998.

— % C=6998%=

cortisone

Réactions chimiques et solubilité

14.

e. La combustion du méthane est un proces-
sus chimique :

CH(g) + 2 O5(g) — 2 H,0()) + CO5(g)

@ Conseil méthodologique

15.

16.

17.

18.

Attention, toute réaction chimique doit
toujours, préalablement, étre équilibrée.

Les autres processus sont des processus
physiques, puisque I'agencement des atomes
n’est pas altére.

d. L'équation de combustion du pentane est
équilibrée comme suit :

CcH,5() + 8 O5(g) — 5 CO,(g) + 6 H,O()

c. L’équation équilibrée de la combustion
compléte de I'éthéne est la suivante :

C,H4(9) + 3 0,(g) —~ 2 COL(g) + 2 H,0()

c. Tous les composés comprenant Nat (alca-
lin) ou NH,* et tous les nitrates sont solubles
en milieu aqueux. Par contre, le chlorure
d'argent est insoluble (voir Table 2 des
Tables de constantes, WWW),

d. Tous les composés comprenant K* (alcalin)
sont solubles en milieu aqueux. Les carbo-
nates et les sulfures sont généralement
insolubles. Les sulfates et les halogénures
sont généralement solubles, a I'exception du
sulfate de plomb(ll) et de I'iodure de plombll)
(voir Table 2 des Tables de constantes).

21 M.
——x 100 — 0,6998 =

21x12,01g-mol™!

- M = 360,4 g-mol”!

f.: 2

20.

21,

cortisone
cortisone

€. Le chlorure d’hydrogéne s’ionise compleé-
tement dans I’eau et forme des ions :

H,0
HCl(g) — H"(aq) + CI (aq)

Les ions présents dans la solution conduisent
le courant électrique. Les solutions d’acide
acétique (CH3;COOH), d’éthanol (CH;CH,0H)
et d'éthyléne glycol (OH-CH,-CH,-0OH) ne
s’ionisent que trés peu dans l'eau (< 1 %).
Le bromure d’argent est, quant a lui, inso-
luble dans I'eau. La faible quantité d’ions
présents en solution ne permet pas a celle-
ci de conduire le courant.

c. Le chlorure de calcium (CaCl,) est un électro-
Iyte fort. En effet, il est soluble dans I'eau (voir
Table 2 des Tables de constantes, WWW)
et, mis en solution aqueuse, il se dissocie
entierement en ions :

H,0
CaCl,(s) — Ca?*(aq) + 2 CI"(aq)

L’acide acétique (CH3;COOH), I'ammoniac

(NH3), le méthanol (CH;0H) et I'acide propa-
noique (CH3CH,COOH) sont des électrolytes
faibles. En effet, ils ne s’ionisent que faible-
ment dans I'eau. Exemple pour I'ammoniac :
NH;(g) + H,0() = NH,*(aq) + OH (aq)

d. L’éthane-1,2-diol ne se dissocie pas dans
I'eau. Il est donc non-électrolyte. Les autres
composés proposés dans I’énoncé se dis-
socient dans I'eau (¢« — » completement ou
« = » partiellement) :
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- Chlorure de calcium : - Hydroxyde de magnésium : Mg(OH),(s)
HO + H,0() = Mg?*(aq) + 2 OH (aq)

2% -
Cellist = Cattiag) +2 Chiag) - Acide propanoique : CH;CH,COOH(s)
- Bromure d’'ammonium : + H,0(/) = CH3CH,CO0 (ag) + H3;0%(aq)
H,0
NH,Br(s) — NHz(aq) + Br (aq)

Stoechiométrie
22. d.

@ Conseil méthodologique

Lorsque plusieurs équations sont impliquées, multipliez les coefficients steechiométriques de I'une ou
des deux équations pour avoir le méme coefficient devant des substances identiques.

Afin de pouvoir comparer les quantités de réactifs et de produits, la deuxiéme équation est multi-
pliée par 2 (méme quantité de SO,) :

2 H,S +3 0,250, + 2 H,0 250, + 4 HyS > 65 +4H,0

m
1p =1, 1. % _a1 . "%
30 65 - 3 M 6 M,
o, s
m
1y 48009 _ 1, s ~ mg=96,21g
3 3200g-mol' 6 32079 mol

23. c. La quantité de matiére de SizNy (ﬂSi N )permet de calculer la quantité de matiére de Si (ng; , Info
34
1) et de N, (1 , Info 2) qui réagissent :
2

g = oAy =ngy =0534mol - ng =3 0534 mol = 1,602 mol

w |—

ny = 2 x 0,534 mol = 1,068 mol

2
La masse atomique de Si (M) (Info 4) peut étre déterminée grace a la masse de Si donnée dans

I’énoncé et la quantité de matiére calculée juste avant (nSi3N4) : %nSi = nSi3N4
me.

175 _ 0534 mol » 1 x2209 _ 9534 mol — M, = 28,09 g-mol”’

3 Mg 5 My i

24. c. Dans 100,0 g de solution, il y a 10,0 g de Na,CO;. Dong, il y a 5,0 g de Na,CO; dans 50,0 g de
solution.
@ Conseil méthodologique

En chimie, la grandeur commune a tous les états physiques est la mole. Par conséquent, avant toute
résolution d’un probléme stoechiométrique, il est conseillé de convertir les masses et les volumes des
substances en quantités de matiére (mol).

m m
Na,CO, Na,CO,-10H,0

n =N —
Na2C03 NaZC03-10H20 —> M = [y
Na,CO, Na,CO,-10H,0
m.
Na_.CO.,.10H.O
0.9 = s hl = Myaco 1ono = 399
105,99 g-mol”' 286,19 g-mol™’ gt oL

25. b. La densité du méthanol permet de calculer la masse qui pourrait réagir. En effet, la densité
d'un liquide est le rapport de sa masse volumique avec la masse volumique de I'eau a 4 °C (soit
1,00 g - mL™).
Si 1,0 mL de méthanol a une masse de 0,791 g, 70,0 mL ont une masse de 55,4 g (= 70 x 0,791).
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@ Conseil méthodologique

Lorsque les données de I'énoncé donnent la possibilité de calculer la quantité de matiére d’au moins
deux des réactifs, il faut TOUJOURS vérifier si 'un des deux réactifs n’est pas en exces.

Regardons ensuite si |'un des deux réactifs n'est pas en excés.

CgHsCOOH(s) + CH30H(/) — CcHsCOOCH; () + H,0())

Recherche du réactif limitant (en tenant compte des coefficients stoechiométriques) :

m

nacide = __acide = A = 0'200 mol
M'acide: 122,13 g- mol™!
m .
_ _ méthanol _ 55,4 g B
Pméthanol = = = 1,728 mol

Mméthanol 32,05 g- mol"

L’acide benzoique est le réactif limitant. La quantité de benzoate de méthyle formé dépend donc de
la quantité de ce réactif limitant. Afin de calculer le rendement, trouvons d’abord la masse théorique
de benzoate de méthyle que 0,200 mol d’acide benzoigue pourrait former :

m m .
n .. =n _ _ 'benzoate s 0,200 mol = benzoate _y mthéorique _ 272 g
acide benzoate & benzoate
benzoate 136,16 g-mol
Le rendement peut ensuite étre calculé en faisant le rapport entre la masse obtenue expérimenta-

lement et la masse théorique calculée :

% 100/= 2109
27,249

expérimentale
bk

rendement = x 100 = 79,4 %

mtheorlque

26. c. Premiére méthode

La masse volumique peut étre traduite comme suit :

la masse de 1,0 mL de solution vaut 1,110 g, donc la masse de 1 L de solution vaut 1 110 g.

Le pourcentage en masse peut étre traduit comme suit :

100,0 g de solution contiennent 30,0 g de H,0,. 1110 g (soit 1 L) de solution contiennent 333,0 g
de H,0,.

Il yadonc 333,0 g de H,0, dans 1 L de solution (= concentration massique de la solution).

Pour trouver la concentration molaire en H,0,, il faut convertir cette masse en quantité de matiére :

C _ Concentration massique 3330 g-L!

o = 9,788 mol -L!
22 My o, 34,02 g-mol™!

Deuxieme méthode

Pour résoudre ce probléme, on peut établir une relation entre la grandeur demandée et les gran-
deurs données en tirant parti de leurs définitions.

my o

22

n M
C = HZOZ o HZOZ
H,0

22

vsolution vsolution

Cette équation peut étre réécrite de la maniéere suivante ;

m
_Ho,
M m -m g
c _ H,0, _ H,0, solution ) 1 . 1
HO
S Vsolution msolution vsolution MHZO2
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27.

28.

29.

La définition de la fraction massique (w) et celle de la masse volumique permettent d’écrire :

m -m .
C — H,0, solution . 1 i 1 - W . msolution ) 1
H,0 H,O
22 msolution Vsolution MI-IZC)2 2 Vsolution MHZ(.'}2
. -1
Cuo, = Wio (Z) ol Guo = 0300 x 291000 mL L = 8,79 mol-L!
272 272 V /solution MH o g 34,02 g- m0|_]

2=

¢. Pour la solution concentrée, la masse volumique et le pourcentage en masse permettront de
calculer la concentration molaire de cette solution.

La masse volumique peut étre traduite comme suit : la masse de 1,0 mL de solution vaut 1,410 g.
Donc, la masse de 1 L de solution vaut 1410 g.

Le pourcentage en masse peut étre traduit comme suit : 100,0 g de solution contiennent 69,0 g
de HNOj3. 1410 g (soit 1 L) de solution contiennent 972,9 g de HNO;.

Il'y a donc 972,9 g de HNO5 dans 1 L de solution (= concentration massique de la solution).

Pour trouver la concentration molaire en HNO;, il faut convertir cette masse en quantité de matiere :

C _ Concentration massique _ 972,9 g-L!

iRy, M 63,02 g-mol™’

)

=15,4 mol-L!

Lors d’une dilution, la quantité de matiére reste constante de la solution concentrée a la solution
diluée :

n o =l
concentrée diluée

5 154mol - U x V =2,0mol - U'" x 250,0-1073 L

concentrée

=C

diluée

. xV 3 KRV
concentrée concentrée diluée

- V =0,0325L=32,5mL

concentrée

b. La masse de la solution peut &tre calculée grace a sa masse volumique et a son volume :

m =1,065g - mL'! x 25,0 mL= 26,62 ¢

solution

La masse de I'éthanoate d’hydrogene (CH3;COOH) réagissant est calculée a partir de son pourcen-
tage en masse dans la solution :

mCH3C00H =26,629g x % = 15,44 g. La quantité de matiére de Ca(OH), peut étre comparée a la

quantité de matiére de CH3COOH :
Ca(OH),(s) + 2 CH;COOH(ag) — Ca(CH3;C00),(ag) + 2 H,0())

; 1, Mcaon), 7 ™cn,coon
Ca(OH), ~ 5 'CH,COOH = =
2 Mcaom, 2 Mencoon
m,
Ca(OH
—a( )2 = . X —] 5’44 9 =3 mca(OH} = 9,53 g
7410 g-mol' 2 60,06 g-mol! 2

a. Trouvons d’abord la masse théorique d’éthanol gu’une mole de glucose produirait :

levure 1 1 m. oy
— _ t
C6H1205(S) - 2 CZHSOH(D +2 Coz(g) nglucose = E”éthanol = E Me Lins)
éthanol
ghéorique o
1mol = 1 éthanol ___ _, pythéorique _ g6 g
2 46,08 g-mol! FhiIa

Le rendement peut ensuite étre calculé en faisant le rapport entre la masse obtenue expérimenta-
lement et la masse théorique :
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30.

44

ari |
rendement = MEPTENEE 100 = 26,009 . 100 - 49.91% ~ 50 %
mthéorique 92,16 g

a. Trouvons d’abord la masse théorique d’éther diéthylique (éthanoate d'éthyle) que 1,20 kg d'étha-

nol pourraient former :
H,S0,
2 CoHsOH() —  (C3Hg),0(0 + H,00)

méthanol méther

1 _ 1
—n. =N, Ll
éthanol éther =il ]
2 2 éthanol éther

m, L
1. 1200 g _ éther i m"gl:ﬁ:rrlque - 965,36 g
2 46,08 g-mol" 74,14 g-mol™!
En utilisant le rendement, nous pouvons calculer la masse expérimentale :
gxpériementale =919,0 g

mexpérimentale mexpérimentale
rendement = ©*—— x 100 = "——x 100 =952 % — m b
mtheorlque 965,36 g éther diéthylique
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Vrai ou faux

Aspects qualitatifs

13.
14.
15.

16.
17.

18.

19

20.

21.

Un corps pur simple est toujours monoatomique.
Un corps composé est toujours un corps pur.
Le symbole de I'élément potassium est P.

Un mélange est une association de deux ou plusieurs corps purs
simples ou composés, qui peuvent interagir chimiguement entre eux.

La radioactivité d’un atome provient de modifications subies au sein
de son noyau.

Les non-métaux se situent dans la partie gauche du tableau périodique.
Le fluor et le phosphore sont des corps purs simples polyatomiques.
N,O, est appelé oxyde de diazote.

Na,O est appelé oxyde de disodium.

Mg?2* est un cation qui contient 12 protons et 12 électrons.

HPO,2" est appelé ion dihydrogénophosphate.

L’ion S,032" est appelé anion thiosulfate.

L’ion carbonate est monovalent.

L’'anion phosphate est trivalent.

Les oxacides sont obtenus par action de I'eau sur n’importe quel
oxyde.

H,SO, est un hydracide, appelé sulfate d’hydrogéne.

Les bases sont des composés qui, mis en solution aqueuse, captent
des cations H*.

Les alcanes et les alcenes sont différents : les premiers sont saturés,
les autres sont insaturés.

Lors de la numérotation des atomes de carbone d’'un composé orga-
nigue, on peut indifféeremment numéroter de gauche a droite ou de
droite a gauche.

Une fonction organigque contient toujours nécessairement un
hétéroatome.

Un radical alkyle est un hydrocarbure qui a perdu deux atomes
d’hydrogéne.

Vrai

|

M 8 B O 08 B B 88 B O & & 0 = O

O

Faux

O

Y 1 R A A A | | 1 O O I O

|
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22.

23,
24.
25.

La position d'une triple liaison doit étre indiquée a I'aide d'un chiffre
arabe placé entre le nom du radical et le suffixe « yne ».

R—COOR comporte une fonction éther-oxyde.
La fonction R—COH est plus oxydée que la fonction R—CH,OH.

La fonction amide s’ecrit : —CONH,.

Aspects quantitatifs

W N =

© N O v

o

10.
11.
12.
13.

14.

1.5.

16.

17.

18.

19.

20.

Le nombre atomique A représente le nombre d’électrons d’un atome.
« Z - A » représente le nombre de neutrons d’un atome.
Le carbone-13 est un isotope de |'atome de carbone.

Une unité u correspond a un douziéme de la masse réelle d’un atome
de carbone-12 et est équivalente a 1,660 - 10724 g ou 1,660 - 10727 kg.

Une mole de O, contient 2 x 6,022 - 1023 atomes d’O.
Un atome d’azote peut représenter 14,00 u.
Une mole de I'élément fluor pése 19,00 g.

La composition centésimale d’un composé représente sa composition
massique et est exprimée en %.

La composition centésimale d’un composé inconnu est toujours déter-
minée expérimentalement.

Il'y a une différence entre formule moléculaire et formule empirique.
Dans une formule moléculaire, les indices peuvent étre fractionnaires.
Une substance chimique peut étre soit un réactif, soit un produit.

Dans une équation chimique, les coefficients stoechiométriques
doivent toujours étre des nombres entiers.

Dans une réaction chimique, les formules chimiques peuvent repré-
senter des quantités équivalentes a des moles. Ce n’est cependant
pas le cas pour des réactions nucléaires.

Pour calculer la quantité de matiére d'un composé, on doit toujours
connaitre la masse molaire du composé.

Dans une réaction chimique compléte, le réactif en quantité limitée
est entiérement consommé au cours de la réaction. On dit qu'il est
limitant.

Un réactif limitant peut aussi étre appelé réactif par défaut.

Les calculs stoechiométriques ne peuvent JAMAIS se faire en comparant
des masses de réactifs.

Le rendement expérimental est toujours plus grand que le rendement
théorique.

Le composant majoritaire d’un mélange est appelé solvant et le
composé minoritaire soluté.

B B3 B8 B B 8 38 BB 8 B

B OB 8 O

[ | (Y N Y (1 [ [ [ [ o 0 O 0

0, O Ly ([
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21.
22,
23.

24.

25,

La concentration molaire d'une solution s’exprime en mole de soluté
par litre de solvant.

L’'unité mol - L1, utilisée pour exprimer la concentration d’une solu-
tion, n’est pas une unité S.1.

Il n’y a pas de différence entre masse volumique et densité.

Lors d'une dilution, I'addition de solvant a une solution ne modifie
pas la quantité de matiere de(s) soluté(s) que contenait la solution
de départ.

s i s . B
Lors d’une dilution, la relation C_ ;.. X Vgne = Chiluse X Vdiluge €5t
correcte.
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Réponses

Aspects qualitatifs

1.

10.

11.

12.

Faux. Il existe dans la nature, des corps purs
simples polyatomiques. Exemples : N,, Cl,
02, 03, P4, SS

Vrai. Un corps composé est toujours pur.
Un corps pur est un corps ne comportant
qu'une seule espéce chimique (a la différence
d’un mélange qui en comporte plusieurs).
Un corps pur composé est un corps qui
comporte des atomes de nature différente.
Exemple : H,0.

Faux. Le symbole du potassium est K (Kalium
en allemand).

Faux. Les constituants d’un mélange ne réa-
gissent pas chimiquement entre eux.

Vrai. Des particules o et  peuvent étre éjec-
tées lors de la réorganisation du noyau d’un
atome. Un rayonnement y peut également
étre émis.

Faux. Les non-métaux occupent la partie
droite du tableau périodique. Les métaux se
trouvent dans la partie gauche. Les éléments
a la frontiére entre les métaux et les non-
métaux sont appelés semi-métaux.

Vrai. Le fluor est diatomique et le phosphore
est tétra-atomique.

Faux. Le nom exact est tétroxyde de diazote.

Faux. On ne met pas de préfixe avec les
oxydes métalliques. Il s’agit de I'oxyde de
sodium.

Faux. Le nombre Z du magnésium est 12,
mais ce nombre concerne un atome neutre.
Ici, il s'agit d'un cation chargé deux fois posi-
tivement : il contient donc deux électrons en
moins.

Faux. Comme il n'y a qu'un seul atome
d’hydrogéne, il s'agit de I'anion hydrogé-
nophosphate. Le dihydrogénophosphate est
I"anion H,PO,".

Vrai. Le préfixe « thio » indique qu'un
atome d’oxygéne de SO,2 (ion sulfate) a été
remplacé par un atome de soufre. L’anion
thiosulfate a pour formule : 52032‘.

13.
14.

15.

16.

17,

18.

[

20.

21.

22.

23.

24.

Faux. L’anion carbonate est bivalent : CO32‘.

Vrai. L’anion phosphate a pour formule :
PO,

Faux. Les oxacides sont obtenus en addition-
nant de I’eau sur des oxydes non-métalliques.

Faux. H,50, est un oxacide puisqu’il contient
de I'oxygéne. Un hydracide n’en contient pas
(HCI).

Vrai. Cette définition de la base est celle
donnée par Bronsted.

Vrai. Les alcanes sont des composés ne pré-
sentant que des liaisons simples. Les alcénes
possédent une ou plusieurs doubles liaisons.

Vrai. La numérotation se fait indifféremment
de droite a gauche ou de gauche a droite de
maniere a respecter certaines régles : les
atomes de carbone de la chaine principale liés
aux substituants doivent porter les plus petits
numéros possibles. Il en est de méme pour
les insaturations (doubles ou triples liaisons).

Vrai. Il peut s'agir d’un atome d'O, de N ou
de S. Dans une molécule organique, un atome
d'halogéne porte le nom de substituant.

Faux. Un radical alkyle est un hydrocarbure
gui a perdu un atome d’hydrogeéne.
Exemple . —CH5 est un radical methyle.
L’atome d’hydrogéne manquant est remplacé
par une barre de liaison.

Vrai. Le composé CH;—CH,—C = C—CHj4
est le pent-2-yne. On numérote de droite a
gauche de maniére a ce que le chiffre soit
le plus petit possible. En partant de droite,
la triple liaison commence avec I'atome de
carbone 2.

Faux. En développant la formule, on voit qu’il
s’agit d'une fonction ester. La fonction éther-
oxyde aurait pour formule : R—O—R’' et R
peut étre égal a R’(voir fiche 10).

Vrai. Si on prend les états d'oxydation des
différents atomes dans les deux composés,
on trouve :



© Dunod. Toute reproduction non autorisée est un délit.

4’0 « perd 2 e » 'i,l
>---C—C‘r__H C—%+ OH

«gagne 1 e » H
C:+2-1=+1 C:+1-2=-1

Le composé le plus oxydé est celui qui a le
nombre d’oxydation le plus élevé. (WWW)

En développant les deux fonctions, on
voit que dans —COH, le carbone porte un
atome d'hydrogéne et un atome d’oxygéne

Aspects quantitatifs

1.

Faux. Le nombre d'électrons d’un atome
est représenté par le nombre atomique Z.
Ce nombre indique également le nombre de
protons puisque I’atome doit étre électrique-
ment neutre. A est le nombre de masse. Il
correspond au nombre de nucléons, c'est-a-
dire a la somme du nombre de protons ET
du nombre de neutrons.

Faux. C'est I'inverse, « A - Z » indique le
nombre de neutrons.

Vrai. Le carbone posséde trois isotopes :
12C, 13C et 'C. Le plus abondant est le 12C.
Il y a un neutron supplémentaire dans le 13C
et deux dans le '4C par rapport au '2C.

Vrai. Cette unité porte le nom d’'unité de
masse atomique.

Vrai. Une mole est un ensemble conte-
nant un nombre d’entités égal au nombre
d’Avogadro (6,022 - 1023). Une mole de O,
contient 6,022 - 1023 molécules qui chacune
sont formées de deux atomes d’'0O.

Vrai. Le nombre de masse (A) de I'isotope
prépondérant de |'azote est 14.

Vrai. Cette grandeur figure dans le tableau
périodique et elle correspond a la masse
atomigue moyenne d'un atome de fluor
exprimée en g - mol'. A 0 °C sous la
pression atmosphérique, le corps simple
correspondant au fluor est la molécule F, a
|'état gazeux. La forme la plus courante dans
la nature est la forme ionique (ions fluorure).

Vrai. Si on dit qu’un composé contient
30,0 % de C, 50,0 % de H et 20,0 % de O,
cela signifie que, dans 100,0 g de composé,
on trouve 30,0gde C,50,0gdeHet 20,09
de O.

25.

10.

s

12.

13.

14.

15.

doublement lié ; ce qui équivaut a deux
atomes d’oxygene simplement liés. Dans
la fonction —CH,O0H, le carbone est simple-
ment lié a un atome d’oxygene et a deux
atomes d’hydrogéne.

Vrai. La fonction amide porte un groupement
carbonyle et une fonction amine solidaires
c’'est-a-dire fixées sur le méme atome de
carbone.

Vrai. On peut par exemple réaliser une réac-
tion de combustion et piéger I'eau, le CO, et
d’autres gaz (N5, NO,, 50,... selon les héte-
roatomes présents dans le composé).

Vrai. La formule empirique est une formule
brute, qui indique le nombre relatif d'atomes
de chaque élément. La formule moléculaire
précise le nombre exact d’atomes de chaque
espéece impliquée.

Faux. Les indices doivent étre des nombres
entiers puisqu’ils représentent le nombre
exact d’atomes de chaque espéce.

Vrai. Une substance est un réactif si elle
est indiguée dans le membre de gauche
de I’équation chimique. Si c’est un produit,
on la trouve dans le membre de droite de
I’équation.

Faux. Dans une équation chimique, les coeffi-
cients steechiométriques peuvent étre entiers
ou fractionnaires puisqu’ils concernent des
quantités de matiére relatives exprimées en
nombre de moles qui chacune représentent
un ensemble de 6,022 - 1023 particules,
atomes ou molécules.

Vrai. Dans une réaction nucléaire, c’est le
noyau de I'atome qui subit des transforma-
tions, on travaille donc avec des atomes et
pas des moles.

Faux. Si la substance est solide ou gazeuse,
n = m/M, mais ce n'est pas |'unique fagon.
Si la substance est gazeuse, on peut
aussi utiliser la relation des gaz parfaits
(P-V=n-R-T). En solution aqueuse, on peut
se servir de la relation : n=CX Vavec C, la
concentration de la solution (en mol - L™!) et
V, le volume de solution (en L).
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16.

17.

18.

19.

20.

Vrai. Le réactif limitant régit le cours de la
réaction et permet de prévoir la quantité de
produits formés.

Vrai. Les deux termes sont effectivement
utilisés.

Vrai. Pour résoudre correctement un pro-
bléme steechiométrique, on doit toujours
transformer les masses de réactifs en moles,

en utilisant la masse molaire. On compare
des moles entre elles, non des masses !

Faux. Le rendement expérimental est tou-
jours plus petit. En effet, les conditions de
réalisation d’une manipulation ne sont jamais
parfaites : il faut toujours tenir compte de
maladresses expérimentales et du non-
respect scrupuleux de certains parametres
(Pet T, par exemple) ou encore de réactions
chimiques concurrentielles. Le rendement
réel est donc toujours inférieur a 100 %.

Faux. Le terme solvant est réservé aux solu-
tions. Dans une solution, un des constituants
appelé solvant est en grand exces par rapport
a I'autre (> ~ 90 %). Le constituant minori-
taire est appelé soluté (< ~ 10 %). Dans un
mélange, les constituants ont des proportions
similaires (exemple : 40 % de A et 60 % de B).
On parle de composants dans un mélange.

21

22.

23

24.

25,

Faux. La concentration molaire d’une solu-
tion s'exprime en mole de soluté par litre de
solution.

Vrai. L'unité S.I. de quantité de matiére est
effectivement la mole mais 'unité de volume
est le m3 et non le litre.

Faux. La masse volumique est une grandeur
qui posséde des unités (exemple : g - mL1).
La densité est un rapport de masses volu-
miques. Elle est obtenue en divisant la masse
volumique du composé ou du mélange par
la masse volumique d'une substance ou
d'un mélange de référence. Dans le cas des
liquides et des solides, la référence est I'eau
a 4 °C. Comme la valeur de cette derniére
grandeur est 1,00 g - mL™!, le chiffre obtenu
dans ces conditions est le méme mais, dans
ce cas, sans unités,

Vrai. La quantité de soluté reste la méme
lorsqu’on ajoute une certaine guantité de
solvant a une solution. Par contre, la concen-
tration change : elle diminue.

Vrai. La quantité de matiére de soluté reste
la méme lors d’une dilution et, en solution,
elle est définie par la relation : n=CX V

(concentration X volume).
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Exercices

1.

L’éosine B est utilisée pour ses propriétés colorantes (orange-rouge) et asséchantes. Une
solution aqueuse a 2,0 % est généralement utilisée en maternité ou elle est fournie aux
jeunes méres pour accélérer la chute du cordon ombilical du nouveau-né.

Br Br + 2 Na*

a) Quelle est la formule brute de cette molécule sous forme disodique ? Calculez sa
masse molaire.

b) On prépare une solution en introduisant 5,0 mg d’éosine B dans un matras de 250 mL
contenant de |'eau distillée. Aprés avoir dissous I'éosine dans 'eau, on ajuste le niveau
du liquide au trait de jauge et on homogénéise. A 'aide d’une pipette, on préléve 20,0
mL de la solution ainsi préparée pour I'introduire dans un nouveau matras de 200 mL.
On ajuste au trait de jauge avec de I'eau distillée. Quelle est la concentration de cette
derniére solution d’éosine obtenue ?

Comment prépareriez-vous une solution aqueuse contenant 2,40 % en masse d’éthanoate
de sodium, NaC,H30, ?

Complétez et équilibrez les équations moléculaires suivantes (en précisant les états
physiques).

- Li,O(s) + HCl(ag) —

- HBr(ag) + Na,CO3(aqg) —

- NH4NO3(aq) + LiOH(ag) —

- H550,(aq) + Ba(NO3),(aqg) ~
- K(s) + H,0() —

- Zn(s) + HCl(ag) —

- AgClO,(aq) + Sr3(PO3)5(ag) —~
- Fe;03(s) + H,50,(ag) —~

- CaO(s) + H,0() —~

- P,0¢(5) + KOH(aqg) —

Complétez et équilibrez I'équation moléculaire d'une réaction entre deux électrolytes
conduisant a la formation d'un précipité de CuCl (en précisant les états physiques).
Donnez I'équation ionigue de cette réaction.

Donnez I'équation ionique nette de cette réaction (en précisant les états physiques).

Ecrivez les équations moléculaire et ionique nette équilibrées d’une réaction entre deux
électrolytes qui donnera un dégagement gazeux de NH;. Précisez les états physiques
de tous les composés impliqués.
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10.

11.

12.

On fait réagir une solution aqueuse de sulfate de sodium avec une solution aqueuse de
chlorate de baryum.

a) Donnez les équations moléculaire et ionique nette de cette réaction en précisant les
états physiques de tous les composés impliqués.

b) Calculez la composition centésimale du sel soluble obtenu.

¢) Calculez le nombre d’atomes de baryum contenus dans 5,00 g de sulfate de baryum.
Les implants dentaires sont souvent recouverts de phosphate de calcium pour permettre
aux os de mieux se lier a la surface de I'implant.

a) Si, par un processus électrochimique de déposition, on dépose 0,0115 mol de
phosphate de calcium sur des implants, a quelle masse correspond ce dépdt ?

b) Combien d’atomes de calcium contient-il ?

c) Quelle masse de phosphore trouve-t-on dans ce dépdt ?

d) Quel volume d’une solution aqueuse de HCI 0,15 mol - L'! devrait-on faire réagir
pour transformer I'entiéreté des anions phosphate en anions dihydrogénophosphate ?

Le fer, sous la forme d’ions Fe2*, est un nutriment essentiel pour I'organisme humain. De
nombreuses femmes prennent, durant leur grossesse, des comprimés de sulfate ferreux
(FeSO,) de 325 mg comme supplément alimentaire. Toutefois, I'ingestion accidentelle
de comprimés de fer est la principale cause d’intoxication chez les jeunes enfants. Une
dose de 550 mg de Fe2* peut en effet entrainer le décés d’un enfant de 10,0 kg.

a) Combien de comprimés de sulfate ferreux de 325 mg suffiraient a constituer une dose
potentiellement létale pour un enfant de ce poids ?

b) Quel est le nom IUPAC du sulfate ferreux ?

c) Combien d'atomes d’oxygéne trouve-t-on dans un comprimé de sulfate ferreux ?
Calculez les quantités suivantes :

a) la masse de 5,76 - 1073 mol de CdS(s) et donnez le nom du composé.

b) la masse de 7,70 - 1029 molécules de caféine (CgH;oN405).

c) le nombre de moles d’ions chlorure dans 0,2550 g de AICl; et donnez le nom du
composé.

d) le nombre de moles d’'ion ammonium dans 8,776 g de carbonate d'ammonium et
donnez la formule IUPAC du composé.

e) la masse molaire du cholestérol si 0,00105 mol a une masse de 0,406 g.

f) le nombre d’atomes d’oxygéne dans 4,88 - 1073 moles de nitrate d’aluminium.

La masse volumique d’une solution aqueuse d'acétone, CH;COCH;, qui contient 10,0 %

en masse de soluté, vaut 0,9867 g - mL~! & 20 °C. Quelle est la concentration molaire
de I'acétone dans cette solution a cette température ?

Une plaque de fer, d’une aire de 5,25 cm?, est recouverte (sur une seule face) d'une
couche de rouille d’une épaisseur moyenne de 0,21 cm. Pour nettoyer la plague, on
fait réagir la rouille avec une solution aqueuse de HCl ayant une masse volumique de
1,070 g - mL™! et un pourcentage massique de 14,0 % en acide. De quel volume minimal
de cette solution a-t-on besoin pour effectuer cette réaction ? On suppose que la rouille
est du Fe,05(s), dont la masse volumique est de 5,20 g - cm™3, et que la réaction produit
du chlorure de fer(lll) et de 'eau.

On traite 5,00 g d’aluminium solide par 100,0 mL d'une solution aqueuse de sulfate
d’hydrogéne a 32,0 % en masse et de densité égale a 1,23. Quelle est la masse des
produits obtenus ?
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13.

14.

15.

16.

17.

18.

19.

20.

21.

a) Déterminez I'agent limitant lorsqu’on fait réagir 15,0 g d’aluminium solide avec 0,533
mol de dihydrogéne gazeux selon la réaction : 2 Al(s) + 3 Hy(g) —~ 2 AlH;(s)

b) Quelle masse d’AlH; récupére-t-on si le rendement de la réaction est de 96,0 % ?

Un échantillon de 15,00 g de lithium réagit avec 15,00 g de difluor pour former du
fluorure de lithium, selon la réaction : 2 Li(s) + F,(g) — 2 LiF(s)

Si la réaction est compléte, calculez la quantité de matiére (en mol) qu'on trouvera dans
le milieu aprés réaction.

Quelle est la fraction molaire du glucose et de I’eau dans une solution qui contient 5,67 g
de glucose (CgH;,0¢) dissous dans 25,2 g d’eau ?

Dans une solution composée de méthanol (CH;OH) 0,120 molal et d’éthanol (C,H;OH),
calculez les fractions molaires du méthanol et de I’éthanol dans la solution.

Dans une solution aqueuse de fructose (CgH;,0;) dont la fraction molaire en fructose
est de 0,150, quelle est la molalité du fructose dans la solution ? (WWW)

Complétez le tableau suivant :

4 Masse i Fraction
Composé de composé Masse d’eau melaive % en masse
Sel de table 52,049 175,0 g
Glucose
(CeHy,0) 15,0 g 0,0250
Méthane (CH,) 100,0 g 0,0025

L’étiquette apposée sur une bouteille d’une solution agueuse d’ammoniac commercial
indique que celle-ci possede un pourcentage massique de 27,0 % en NH; et que sa densité
est de 0,866.

a) Calculez la concentration molaire et la molalité de NH; dans la solution a 25 °C.

b) A 25 °C, quel volume de cette solution sera nécessaire pour préparer 300,0 mL d’une
solution aqueuse de NH; 0,400 mol - L ?

Le toluéne (CgH5CHj3) est un liquide analogue au benzéne (CgHg) trés souvent utilisé en
synthése organique. Que vaut la molalité du toluéne dans une solution qui contient 35,6 g
de toluéne et 125,0 g de benzéne ?

On dispose d’une solution aqueuse de Pb(NO3), 0,907 mol - L"!. La masse volumique de
la solution est de 1252 g - L™!. Quelle est la molalité du nitrate de plomb(ll) dans cette
solution ?
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Pensez a compléter la formule du composé en indiquant les atomes d’hydrogéne manquants. Pour
rappel, I'atome de carbone est tétravalent.

1. a)C, HgN,04Br;Na,

Les traits gras correspondent a des atomes d'hydrogéne.

Mc nogcNa, = 20 Mo +6 My +2 My +9 My +2 My +2 My,

=20x%12,01g-mol' +6x1,01 g-mol! +2 x 14,01 g-mol! +9x 16,00 g - mol!
+2x79,90g -mol! +2 x 22,99 g mol!

_ i -1
- Mcon N.OBiNa, = 624,06 g - mol

iy i)

b) Calculons la concentration de la solution concentrée d'éosine :

n — Meosine - .V
€osine M. . éosine " solution
eosine
ey
L‘)gl] = Cyogine X 250-103 L — C, .. =3,20-107 mol-L
624,06 g-mol”

Lors d’une dilution, le nombre de moles reste constant de la solution concentrée a la solution diluée :
concentrée ndiluée

concentrée e Vconcentrée = Cdiluée 5 Vdiluée

3,20 - 102 mol - L™ % 20,0 - 1073 L = Cyjj 8 X 200,0 - 1073 L
CdilLIéE = 3,20 - 10_6 mol - L_]
Le pourcentage en masse (2,40 %) peut étre traduit comme suit :

m
NaCH.0
w = 0,024 = ki
RaCHG; m +m
NacHo, T MHo

Si on prend 100,0 mL d’eau (soit 100,0 g car la masse volumique de I'eau vaut 1,00 g - mL™1) :

m
0,024 = NaC H.O

2032

— 0,024 m +2,40g=m
! NaC H O ! NaC H.O
mNaC2H302 + 100,0 g N, AL,

Mac 0, = 240 9 dans 100,0 mL d'eau

En se servant de la Table 2 des Tables de constantes :
- Li5O(s) + 2 HCl(ag) — 2 LiCl(ag) + H,0())
- 2 HBr(aq) + Na,CO3(aq) —» 2 NaBr(ag) + H,0()) + CO,(g)
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- NH,NO3(aqg) + LiOH(agq) — LiNO3(aq) + HZO(D + NH3(g)

- H,50,4(aq) + Ba(NO3),(aq) — BaSO,4(s) + 2 HNOs(aqg)

- 2 K(s) + H,O()) — 2 KOH(aq) + H,(g)

- Zn(s) + 2 HCl{ag) — ZnCl,(aq) + H,(g)

- 6 AgClO,(aq) + Sr3(PO3),(aq) —~ 2 Ag3PO5(s) + 3 Sr(ClO,),(ag)
- Fe;03(s) + 3 H,S0,4(aq) —+ Fe,(50,)3(aq) + 3 H,0()

- Ca0(s) + H,0() —~ 2 Ca(OH);(aq)

- P;05(s) + 6 KOH(aq) — 2 K3PO,(aq) + 3 H,0())

Il faut faire réagir deux sels solubles de maniére a obtenir du chlorure de cuivre(l). Par exemple :
- équation moléculaire : CuNO3(aq) + NaCl{ag) — CuCl(s) + NaNO3(aq)

- équation ionique : Cu*(aqg) + NO3 (aq) + Na*(aqg) + Cl (aq) —~ CuCl(s) + Na*(aq) + NO3 (aq)

- équation ionique nette : Cu*(ag) + Cl-(ag) — CuCl(s) (on simplifie les ions spectateurs)

Il faut faire réagir un sel soluble et une base forte de maniére a obtenir du NH,OH qui se dissocie
en NH;3 et H,0. Par exemple :

- égquation moléculaire : NH,NO(ag) + NaOH(ag) — NH3(g) + H,0O(/) + NaNO5(ag)

- équation ionique nette : NH,*(ag) + OH (ag) — NH5(g) + H,0())

a) - équation moléculaire : Na,50,(aq) + Ba(ClO3),(ag) ~ 2 NaClO5(aq) + BaSO(s)
- équation ionique nette : Ba?*(aq) + SO,2 (aq) ~ BaSO,(s)

b) Le sel soluble est NaClO5 (voir QCM 13).

M o]
%Na=w, =Ny 100 = 22999-mo 165 _216%
NaClo, 106,43 g - mol™’

M ol
%Cl=wg = —Cx 100 = 32439:MO0_ 454 _ 333
MNaC|03 ]06,43 g- molﬁl
3M i —1
%0 =w, = 0, 100 =3%16:00g-mol” _ 155 _ 45.1%
NaClo, 106,43 g- mol™!

Nous pouvons aussi calculer wp grace a wy, et wg,: wg =100,0% - 21,6 % - 33,3 % = 45,1 %

c) Pour trouver le nombre d’atomes de baryum, calculons tout d’abord la quantité de matiére de
BaSO, :

m
_ "Baso, _ 50049 = 0,0214 mol

© Mgso, 233,40 g-mol™

Mraso

nombre d’atomes Ba = n N, = 0,0214 mol x 6,022-10°3 mol™' = 1,29-10%? atomes

BasO, -

a) Phosphate de calcium : Ca3(PO4)2(s)

. - -mol-! =
"CaS(PO,,)Z MCas(PO4)2 = 0,0115 mol x 310,18 g-mol™' = 3,57 g

m
Ca,(PO,),

b) nombre de molécules = n = 0,0115 mol x 6,022-1023 mol! = 6,923-10?! molécules

EINA

Ca,(PO,)
nombre d’atomes Ca = 3 x nombre de molécules = 3 x 6,923-10%2' = 2,08 -1022 atomes
©) Une mole de Ca3(PO,), contient deux moles de P. Or, il ya 0,0115 mol de Ca3(PO,),
— 0,0230 mol de P.

m, = n, - M, = 0,0230 mol x 30,97 g-mol”' = 0,71g

P

d) Ca3(PO,),(s) + 4 H*(aqg) + 4 Cl (ag) — 3 Ca2+(aq) + 2 H,PO, (ag) + 4 Cl-(aq)
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e

= | = _ 1 -
”Ca3{P04)2 = Zn"'c' =2 Cua X VHC| —» 0,0115 mol = Z x 0,15 mol-I"' x V

o = Vi = 0,307 L

a) Dans un comprimé : n =h

Fe?" FeSO,

m m_ . .10-3
M. Mreso, R Fe? __325-10°g
M

; -1 . = Fe?*
2 Mresq 55,84 g-mol 151,91 g - mol

- 0,11947 g

Ily adonc 119,47 mg de Fe2* dans un comprimé. La dose létale en Fe?* (550 mg) correspond a :

23000 M9 _ 4 6 comprimés, soit 5 comprimés.
119,47 mg

b) FeSO, : sulfate de fer(ll)
¢) Tout d’abord, calculons le nombre de molécules de FeSO, dans un comprimé :

m -
_ _FesO, _ 325-109 _ 5139.10-3 mol

Meeso, 151919 mol!

n
FeSO,

Le nombre de molécules est obtenu en multipliant ce nombre de moles par le nombre d’Avogadro.
Comme une molécule de FeSO, posséde 4 atomes d’oxygeéne, le nombre de molécules est multiplié
par 4 :

nombre d’atomes O = 4 n N, =4 x 2139 1073 mol x 6,022-10%3mol! = 5,15-102! atomes

FeSO, -
a) Sulfure de cadmium : CdS(s)

n= ﬁ = Meys = Negs *Megs = 5761072 mol x 144,48 g-mol' = 0,832 g

b) nombre de molécules = n X N,

nombre de molécules _ 7,70-10%° =128-103 mol
Na 6,022-10%3 mol

m=nxM=1,28-103 mol x 194,22 g - mol! =0,248 g

n =

) Chlorure d’aluminium : AICl5(s)
AICI5(s) — Al3*(aq) + 3 Cl-(aq)

Maic, 0,2550 g

ey = 3% 7 MAICI} =3y m = %”cr — ne = 5738 1073 mol
d) Carbonate d’ammonium : (NH,),CO4

(NH4),CO5(aqg) — 2 NH,*(ag) + CO32(aqg)

"INk,), co, = %”NH;

Pupeo, 1, 87769 ] - 0,1826 mol

== -n - n
NH! i NH* NH*
M(NHJzCO 2 ™ 96,11g-mol! 2 ™ ’

e) La masse molaire du cholestérol se calcule grace a la relation :

nzm%Mzm_ 0,4069

_ = 386,7 g-mol™!
M n  1,05-10"3 mol
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10.

11.

f) Nitrate d’aluminium : AI(NO3);

Nombre de molécules = n- N, = 4,88 - 1073 mol X 6,022 - 1023 mol-" = 2,939 - 102! molécules
Par molécule d’Al(NO;3);, il y a neuf atomes d’oxygene :

Nombre d’atomes O = 9 x 2,939 - 102! = 2,64 - 1022 atomes

La masse volumique peut étre traduite comme suit : la masse de 1,0 mL de solution vaut 0,9867 g.
Dong, la masse de 1,0 L de solution vaut 986,7 g.

Le pourcentage en masse peut étre traduit comme suit : 100,0 g de solution contiennent 10,0 g de
CH3COCH;. 986,7 g (soit 1,0 L) de solution contiennent 98,67 g de CH3;COCHj;.

Il'y a donc 98,67 g de CH;COCH; dans 1,0 L de solution. Pour trouver la concentration molaire en
CH3COCHS, il faut convertir cette masse en quantité de matiere :

c _ Concentration massique _ 98,67 g-L!

- -]
CH.COCH, = = 1,70 mol -L

Men,cocn, 58,09 g-mol™

Fe,04(s) + 6 HCl(aq) — 2 FeCl;(aq) + 3 H,0()
La couche de rouille occupe un volume de (aire X épaisseur) :

Veo o, = 525 cm? x 0,21cm =1,1025 cn?®
e203
Grace a la masse volumique de Fe,0; et a son volume, nous pouvons calculer la masse de rouille
qui réagit :
m._ o =520g-cm3 x 11025 cm’ = 5733 g

)
La masse volumique de HCI peut étre traduite comme suit : 1,0 mL de solution a une masse de
1,070 g. Donc, 1,0 L de solution a une masse de 1070 g.
Le pourcentage en masse peut étre traduit comme suit : 100,0 g de solution contiennent 14,0 g
de HCI. 1070 g (soit 1,0 L) de solution contiennent 149,8 g de HCL.
Il y adonc 149,8 g de HCl dans 1,0 L de solution. Pour trouver la concentration molaire en HCI, il
faut convertir cette masse en quantité de matiere :

-1
_— M = 4,11 mol i
36,46 g - mol™
Le nombre de moles de Fe,0; peut ensuite étre comparé au nombre de moles de HCI :
m
1 Fe,0, _ 1

n =—hn — === -V

Fe,O HCI HCl ~ YHCI

eZ 3 6 MF3203 6

57339

e 1y 411 mol-L" x Vicl = Y%y = 0,0524 L = 52,4 mL
159,68 g-mol”

2 Al(s) + 3 H,S0,(ag) > Al5(SO,)3(aq) + 3 H,(g)

La masse volumique de H2504 peut étre traduite comme suit : 1,0 mL de solution a une masse de
1,23 g. Donc, 1,0 L de solution a une masse de 1230,0 g.

Le pourcentage en masse peut &tre traduit comme suit : 100,0 g de solution contiennent 32,0 g
de H,50, ; 1230,0 g (soit 1,0 L) de solution contiennent 393,6 g de H,50,.

Il'y a donc 393,6 g de H,504 dans 1,0 L de solution. Pour trouver la concentration molaire en
H,S0,, il faut convertir cette masse en quantité de matiére :

c _ Concentration massique _ 3936 g-L!

H,SO M

= 4,01 mol-L!
i’ 50, 98,09 g - mol™!

Regardons ensuite si I'un des deux réactifs n’est pas en exces.
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13.

14.

Recherche du réactif limitant : en tenant compte des coefficients steechiométriques, on va
ramener chaque coefficient a I'unité.

N D TR 5009 _ 4093 mol
2 2 My 2 26,98 g-mol’

1 -1l.c

_ 1 -1 1031 —
§nH2504 =3 Cuso, X VHZSQ1 =5 x 4,01 mol-I"" x 100,0:10° L = 0,134 mol

Al est le réactif limitant. Les nombres de moles des produits dépendent donc de la quantité de ce
réactif :

m m
1, _ 1M _ AL(SO,) 1 5009 _ Al,(50,),
5 = Maso,), 7 = - % 1 1
2 2% 2 My M, (s0,) 2 26,98 g-mol”! 342,17 g-mol”
2 43
= mAlz(SD4}3 = 3],7] g
m my,

2= 3" - T

3% Al H,

m

1, 509 _1, i —~m, =05629
2 2698g-mol' 3 202g-mol’! 2

Soit la reaction : 2 Al(s) + 3 Hy(g) — 2 AlH;(s)
Avant tout, regardons si I’'un des deux réactifs n'est pas en exceés.

Recherche du réactif limitant : en tenant compte des coefficients steechiométriques, on va
ramener chaque coefficient a I'unité.

y— 1308 _ 5o%g mal

26,98 g - mol™!

1.7A _
Al
2 2 M,

N |—

1n, =1 %0533 mol=0,178 mol
305 3

H, est le réactif limitant. La quantité de matiere d'AlH; formé dépend donc de la quantité de matiere

de ce réactif :
m

. . ! 1 Mam, 1 AH,
-n, ==n,, -5 %0533 mol = — x —0178 mol= - x —————— > m,, =10,66g
3 g iy 2 My 230,01 g-mol! 3
3
Or, le rendement de la réaction est de 96,0 % :
srimental
Rendement = M2 TSR 100 = 96,0 %
mtheorlque
érimental vt
Rendement = 96,0 % = mEPEIMEAE | 100 — mePérimentale _ 10,23 g
10,66 AlH,
Soit la réaction : 2 Li(s) + F5(g) — 2 LiF(s)
Avant tout, regardons si I'un des deux réactifs n'est pas en excés.
Recherche du réactif limitant (en tenant compte des coefficients stoeechiométriques) :
m
: F
lp =1 i o1, 15009 4681 mol - n, _&__ 1509 43547 mol
28 2 M, 2 6941g-mol’ 2 MFz 38,00 g - mol™!

F, est le réactif limitant. La quantité de matiere de LiF formée dépend donc de la quantité de
matiere de ce réactif :
=2 n. = 2 x 0,3947 mol = 0,7895 mol

2

-1
e = 5MiF = Mur
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Li est le réactif en exces. Apres la réaction, il en reste donc : A, caq = Pinitiate ~ Mréagissant
m.
Minitiale = = — lobuig = 2,161 mol
M; 6,941g-mol
m
F
réagissant 2 e = 2x 5= =2x — g 0,7895 mol
? : M 38,00 g - mol™!
Aexces = 2,161 mol - 0,7895 mol = 1,372 mol \

On trouvera donc, dans le milieu, 0,7895 mol de LiF et 1,372 mol de Li, soit 2,162 mol au total.

15. Dans un premier temps, calculons le nombre de mole de glucose et d’eau dans la solution :

m m
CH.O H,0
Moy o =t = 297 4 = = 0,0315 mol - g = 4 = 2529 _ 1398 mol
@i Mcy o, 180,18 g-mal” = Mo 18,02g-mol!
Ensuite, calculons les fractions molaires de chaque constituant : ;
__ "eno, 0,0315 mol _ oz
*CH.0, T = 50315 mal s e ol
6 1276 ”CanOe s nHzo y y
xH20 =1- xcﬁi_i'zo‘5 =1-0,022 = 0,978
"o 1,398 mol
ou tzo = 2 = : = 0,978
Moo+ B 0,0315 mol + 1,398 mol

6 126 2

16. L'unité « molal » peut étre convertie dans le systéme S.I. par « mol de soluté par kilo de solvant »
(unités de la molalité). Il y a donc 0,120 mol de CH30H dans 1 kg de C;H;OH.

nCHsoH = 0,120 mol
Calculons le nombre de mole d’éthanol dans la solution :
m
C.H.OH
n et 1000G . oqan o

GHOM T Meyon 46,08 g-mol!

Finalement, calculons les fractions molaires de chaque constituant :

n
CH,OH
“cHon = 3 0,12 0,]?0 ;110; o
nCH3OH + nCZHSOH 0,120 mol + 21,70 mo
XCZHSOH =1- XCH30H =1- 0,005 = 0,995 ‘g
o
"Ic 1 oH 21,70 mol o
ou x & E = ! = 0,995 @
C,H,OH Aew on * M om 0,120 mol + 21,70 mol %
17. La fraction molaire en fructose est de 0,150 : é
n R
C.H,,0, =
Xeyo =———————=20150 9
(il Hcéleoﬁ + ”HZO E
Soit 1,0 kg d’eau : .%E
n n -
X - CeM20 — CH.0; = 0.150 -
csleos m 1000 g :
BU Hep g b oo
nCsHqu i M, o s1z2°s 18,02 g-mol™!
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18.

19.

8,324

0,150 x ”C5H1205 + 55,49 x 0,150 = ”CEHIZOC-. — rrCéleoﬁ = 0.85 = 9,793 mol
n
_ CH,0, 9,793 mol 1
m = 68126 -2 = 9,793 mol -k
Ceszoe mH?O 1,0 kg 5
Sel de table : NaCl(s)
m
Mo = N2 = — 3209 _ 899 mol
My.ci 58,44 g-mol™!
m
HO
nI_|O=M2 = 17509 _]=9,71mol
2 Ho 1802 g - mol
n
— fraction molaire = x,_, = NaCl = 0,890 mol = 0,084
Mnact * ”HZO 0,890 mol + 9,71 mol
g Maci 5209
Aenmasse:wNaG:—xlOO: 3 17 x 100 =229%
Myac + mHZO 520g+1750¢g
Glucose : C;H,,0.(s)
m
n - =% 1509 _ 5083 mol
CGH'205 MCGHIZOB ]80,] 8 g- r'l"lol_.I
n
CH.O
— fraction molaire = Xeno = £ 16 = 0,083 mol = 00,0250
6 126 ”CGH,206 +”H?O 0,083 mo|+nH20
et 0,002075 mol + 0,0250 x ”Hzo = 0,083 mol
”H?_o = 3,237 mol — mHZO = nHzo 'MH20 = 3,237 mol x 18,02 g-mol! =5833¢g
m
CH. O
% enmasse = w.,, o = ——=11% 100 = —1209 100 - 20,46 %
6 126 mC5H|205 + mHzo 15,0 g+ 58,33 g
Méthane : CH,
m m
H H
% en masse = Wey = L x 100 = . CH x 100 = 0,0025 %
4 r.wc'_L1 + mHZO mCI_t1 +100,0 g
100 x mm_l4 = 0,0025 x mCH4 + 0,259 — mCH4 = 0,0025 g
m m
N, =~ = 000259 __456.10-4 mol Mo = o= —10009 __ 555 mgl
+ My 16059 mol™! = My, 18,02 g -mol™
n —4
CH .
— fraction molaire = x, = 4 = 1.56-10~" mol = 2,81-1073
* Moy thyo  156:107'mol + 5,55 mol

a) La masse volumique de NH3(aq) peut étre traduite comme suit : 1,0 mL de solution a une masse
de 0,866 g. Donc, 1,0 L de solution a une masse de 866,0 g.
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Le pourcentage en masse peut étre traduit comme suit : 100,0 g de solution contiennent 27,0 g
de NH;. 866,0 g (soit 1,0 L) de solution contiennent 233,82 g de NH;.

Il'y a donc 233,82 g de NH; dans 1,0 L de solution. Pour trouver la concentration molaire en NH3,
il faut convertir cette masse en quantité de matiére :

C. = Concentration massique _ 233,82 g i i
W, My 17,04 g - mol™”

3

=13,72 mol-L!

Dans 1,0 L de solution :
=866,0g-233,89=632,2¢

Mgoivant = Msolution ~ Msoluté

n

el
—13,72mol » Ay, =—s - 1372mol-L

= 21,70 mol-kg™
N Meovane  632,2-1 il kg

n,
NH,

b) Lors d’une dilution, le nombre de moles reste constant de la solution concentrée a la solution
diluée :

Meoncentrée = Mdiluge
Ceoncentrée X Veoncentrée = Cdiluge X Vdilue

13,72 mol - L1 XV contrée = 0,400 mol - L1 x 300,0 - 1073 L

v

concentrée

=0,0087L=8,7mL

Calculons tout d'abord le nombre de moles de toluéne :

m

N oy =~ 3309 _ g 386mol
sHCH, ‘"'”(:6|_|5C|.|3 92,15¢g- lT]C)I—_1

; ncsHSCH3 0;3 86 g -1
CHCH = = = 3,09 mol - kg

Mey 12501 03 kg

La concentration molaire peut étre traduite comme suit : il y a 0,907 mol de Pb(NO3), dans 1,0 L
de solution.
Grace a la masse volumique de la solution (m/V), le volume de solution peut étre converti en masse :

m =M x V. .
solution vV : solution
solution

=1252g-L''x1,0L=1252¢g

Afin de calculer la masse de solvant (H,0), la masse de Pb(NO;), est calculée a partir du nombre
de moles et est ensuite déduite de la masse de la solution :

= o s =1
me(N03)2 = rrF,b(No})2 X MPb(N03)2 = 0,907 mol x 331,22 g-mol™' = 300,419

B Mo = Motinion ~ Tmoy, - (Ao n A 00sg = 9sle g
"pb(NO, 0,907 mol
- My = 32, = = 0,953 mol - kg™!
Pb(NO,), Myo  9516-107 kg
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Schéma de synthese: Les fondements et prérequis en chimie

_[ Aspects qualitatifs ]

[ B R Deliion e oo ] [ Fiche 5 : Composition de I'atome ]
: ’Une ILAEton c,hlrmque sahne . [ Fiche 2 : Corps simples et composés J * protons p*
réorganisation d’atomes qui « neutrons n° | 1YY

maintient les atomes intacts. At S e
* Un changement d’état est une Bloctriauement nenta eg
réorganisation de molécules qui d :

[ Fiche 3 : Mélanges ]

$

maintient les molécules intactes.

Fiche 7 : Nomenclature des composés Fiche 9 : Nomenclature des
inorganiques composés organiques
[ Fiche 6 : Classification périodique ]
» Composés covalents binaires * Alcanes
* Composés ioniques binaires « Alcénes Tableau de Mendeleiev
* Composés polyatomiques * Alcynes * lignes = périodes
* colonnes = familles
[ Fiche 8 : Classification des ] [ Fiche 10 : Fonctions organiques J
composés inorganiques
*» Oxydes acides [ Fiche 4 : Lois de la chimie J
* Oxydes basiques
« Acides * Loi de conservation des masses
* Bases * Loi des proportions définies
* Sels et sels hydratés * Loi des proportions multiples [ Fiche 12 : Isotopes ]

" . . ] * Méme n° atomique Z
[ Fiche 13 : Unité de masse atomique (u) ] ‘ » Nonibres e masse A ditferents

X e ‘
_[ Aspects quantitatifs ] » [ Fiche 14 : Masse molaire (M) ]

¥

[ 'Fiche 15 : Formules empiriques et moléculaires (CkHyOZ) J
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[ Equations chimiques ] » [ Steechiométrie en solution aqueuse ]

[ Fiche 16 : Ecriture des réactions chimigques ]
[ Fiche 22 : Concentration molaire volumique ou molarité ]

« Ecriture moléculaire . S
[. Beeitie ionique J‘[ Fiche 17 : Régles de solubilité ] - M (mol)
' Vsn]ulioh (L)

[ Fiche 18 : Comment équilibrer une réaction chimique ]

4

[ Fiche 24 : Molalité ]

[ Fiche 19 : Relations d’équivalence ] oo Mg (mol)
Mg (KE)
aA+bB—>cC+dD
lVan,=1/bny =1l n, = 1/dn, [ Fiche 26 : Masse volumique ] [ Fiche 25 : Fractions molaire et massique ]

masse _m

= asse molaie = M Ry -
‘ v - Vsolutiun (L) x1= Z Wi= m—T

[ Fiche 20 : Réactif limitant J

. 4

[ Fiche 21 : Rendement de réaction ] [ Cdiluéex Vdjl.luée = Cwnc X Vconc J

[ Fiche 27 : Dilution ] [ Fiche 23 : % massique et volumique ]

Masse : m (g)

Nombre de particules Nombre de moles : n (mol)

A X V(L)
Concentration : C (mol-L™)
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| ’atome

MOTS-CLES

= Atome = orbitale = régle de Hund

= modéle de Bohr = nombre quantique = principe de I’Aufbau

= spectre = spin = famille

électromagnétique = configuration = tableau périodique

= longueur d’onde électronique = période

= absorption = diagramme orbital = rayon ionique

= émission = coque valencielle = jonisation

= fonction d’onde = regle de Pauli = affinité électronique
/

-

La matiere est constituée de composants microscopiques : les atomes et les molécules.
Les atomes sont les plus petites quantités de matiére a garder leur identité lors
de modifications chimiques, appelées « réactions chimiques ».
Lors d’une réaction chimigue, les atomes d’'une molécule se recombinent de facon
différente.
Exemple : CaO(s) + H,O0(/) > Ca(OH),(s)

Les changements chimiques peuvent avoir, dans certaines conditions, des effets
observables a I'échelle macroscopique (a I'eeil nu).
Exemple : CHy(g) + 2 O,(g) > CO,(g) + 2 H,0())

Cette réaction est observable grace a la flamme produite par la combustion du
meéthane.

Il y a eu, dans ces deux réactions, conservation des atomes de Ca, de O, de C et
de H.

~
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La structure de I'atome

L’ atome est constitué de particules sub-atomiques qui se concentrent dans deux parties
distinctes : le noyau et le nuage.

— Le noyau de I’atome constitue environ 99,9 % de la masse de celui-ci et est constitué
de protons et de neutrons ;

— Le nuage, beaucoup plus diffus, contient des particules plus petites, appelées
électrons.

Les protons et les neutrons sont de masses comparables et sont environ 1 836 fois plus
lourds que les électrons.

Ce qui permet de différencier ces trois particules, outre la masse, c’est leur charge :

— les protons sont chargés positivement ;

— les neutrons ne portent pas de charge ;

— les électrons sont chargés négativement.

Dans un atome, le nombre de protons est rigoureusement €gal au nombre d’électrons
car la matiere est €lectriquement neutre. Le nombre de neutrons peut varier pour un méme
atome (voir définition des isotopes, chapitre 1, fiche 12).

Les protons et les électrons ont été mis en évidence et caractérisés dans la seconde
moitié du x1x€ siecle par des scientifiques de renom. Citons Thomson (1897), Millikan
(1909) et Faraday (1833). Les neutrons n’ont €té mis en évidence, expérimentalement,
que bien plus tard (en 1930).

L’organisation de ces particules dans 1’atome a conduit a la formulation de divers
modeles atomiques : les modeles de Rutherford, Bohr et Sommerfeld qui, au fil des
découvertes et de raffinement en raffinement, ont conduit a la conception quantique de
la structure de I’atome et a son modele actuel, appelé le modele ondulatoire.

Le modele de Rutherford se base sur le systeme solaire et planétaire, il envisage des
orbites circulaires. Cette vision est reprise également par Bohr. Le modele planétaire
de Bohr fut établi pour I’hydrogene, ¢’est-a-dire pour un atome possédant 1 proton et
1 électron : le proton étant situé dans le noyau et I’électron gravitant autour de celui-ci,
dans le nuage sur des orbites circulaires.

Le modele de Bohr s’appuie aussi sur les travaux de Planck et d’Einstein, ¢’est-a-dire
sur les notions d’ondes et de quantas d’énergie.

Les ondes électromagnétiques

Planck observe que, quelle que soit la température, les solides émettent des rayonnements
électromagnétiques.

Une onde €lectromagnétique résulte du mouvement de charges €lectriques, qui a pour
effet de produire des oscillations des champs électrique et magnétique se propageant
dans I’espace de facon progressive et périodique.



© 2015 Dunod.

Copyright

© Dunod. Toute reproduction non autorisée est un délit.

E : champ électrique
H : champ magnétique
A : longueur d’onde

Il existe divers types de rayonnements électromagnétiques et tous sont caractérisés par
une longueur d’onde et une fréquence.

On appelle longueur d’onde (A), la distance entre deux sommets de deux cycles
consécutifs. La fréquence (v) est le nombre de cycles qui passent en un point donné par
unité de temps.

Les deux grandeurs sont reliées par I’équation suivante :

- £
V=

c est la vitesse de déplacement de la lumiere dans le vide. C’est une grandeur constante
qui vaut 3,00 - 108 m - s~

La large gamme de longueurs d’onde et de fréquences observables est appelée « spectre
électromagnétique ». Celui-ci s’étend en fréquence approximativement de 10 2 1024 Hz
(ou s71).

C’est un spectre continu dans lequel on peut, en fonction des longueurs d’onde, distin-
guer différents domaines : Y, RX, UV, visible, IR, microondes et ondes radio. Les ondes
radars sont situées entre les microondes et les ondes radio.

Le domaine du visible s’étend du violet (petites longueurs d’onde ~ 400 nm) au rouge
(grandes longueurs d’onde ~ 750 nm) de facon continue comme peut en t€émoigner un
arc-en-ciel ol les couleurs se fondent les unes dans les autres. Les autres domaines du
spectre sont invisibles a I’ceil nu.

mmm| Fréquence ()
||- Longueur d’onde (nm)

d
RX UV VIS IR M OR

v rayons gamma
RX : rayons X
Visible UV : rayons ultraviolets
A A A\ f —
\ /) N AN VIS : rayons visibles
\/ \/ IR : rayons infrarouges
Violet Bleu Vert  Jaune Orange Rouge MO : micro-ondes
Il Energie (kJ-mol™) OR : ondes radio

750 nm
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La quantification de |'énergie

La matieére ou plus exactement les atomes sont, en fonction de leur nature, capables
d’absorber les différents rayonnements électromagnétiques.

Cette absorption se fait de maniere discontinue, ¢’est-a-dire que seules certaines
longueurs d’onde sont concernées. Ainsi, si on envoie de la lumiere blanche sur un
atome d hydrogene, celui-ci n’absorbe que certaines longueurs d’onde. Ceci se traduit
par I’ apparition, dans le spectre visible continu, de raies noires qui constituent un spectre
de raies caractéristique de 1’élément. Ce spectre de raies distinctives permet d’identifier
I’atome concerné.

400 500 6?0

Spectre visible

Spectre d’absorption de H, (WWW)

La plupart des raies d’absorption d’un atome ne sont cependant pas visibles puisqu’elles
se trouvent situées dans le domaine UV.

Max Planck fut le premier a établir une relation entre fréquence et €nergie, suite a une
observation simple : lorsqu’on chauffe une barre de fer, celle-ci émet une lueur rouge,
puis jaune et enfin blanche. On peut donc, a chaque couleur du spectre électromagnétique,
associer une valeur d’énergie :

= - c
E=h-v="h - x

h est la constante de Planck et vaut 6,625 - 107347 - s (Joules x secondes).

On dit que I’énergie d’un rayonnement est absorbée uniquement par quanta, ou
par multiples entiers d’un quantum. Ainsi, dans un atome, 1’énergie varie de facon
discontinue.

Albert Einstein interpréta la quantification du rayonnement de Planck en postulant que
I’énergie électromagnétique existe sous la forme de petites « particules » individuelles,
appelées photons. L’énergie d’un photon est égale a un quantum de Planck, elle peut
étre exprimée en J ou en €lectrons-volt (eV) (voir conversion Table 1) :

Equantum =E=h-¥=h %

L’énergie associée a une mole de quanta est comparable a la variation d’énergie qui

se produit au cours d’une réaction chimique.

E

chimique

=E=h-v .NA:h-%NA

Einstein fit apparaitre ainsi le caractére dual de la lumiére qui est a la fois de nature
ondulatoire et de nature corpusculaire.
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L’absorption et I’émission d’énergie

Dans son modele, Bohr supposa que le moment cinétique ainsi que 1’énergie d’un €lectron
sont quantifiés, c’est-a-dire qu’ils ne peuvent prendre que certaines valeurs bien définies,
chacune des valeurs d’énergie correspondant a des niveaux d’énergie. Son postulat de
base est le suivant : tant que I’électron demeure & un méme niveau d’énergie, son énergie
reste constante. Lorsque 1’€électron se situe & son niveau d’énergie le plus bas, on dit que
I’atome est dans son état fondamental.

L’électron sur un niveau d’énergie donné est capable d’absorber un quantum
d’énergie qui lui permet de passer sur un niveau d’énergie supérieur et de s’éloigner du
noyau. L’atome est alors dans un état excité instable, de durée de vie bréve, et I’électron
retombe spontanément dans son état initial en émettant de 1’énergie.

L’absorption d’énergie permet a |’électron d’effectuer une transition électronique, qui
se traduit par I’apparition d’une raie spectrale noire. L ensemble des raies noires forme
le spectre d’absorption caractéristique de I’atome.

Lorsque I’électron excité retombe dans son €tat initial, il effectue également une tran-
sition électronique qui se traduit, cette fois, par une raie spectrale colorée en fonction
de I’énergie associée a la transition. L’ensemble des raies colorées forme le spectre
d’émission caractéristique de 1’atome. Ces deux types de spectre peuvent conduire a
I’identification de 1’atome.

Violet Bleu Vert Orange
410 434 486 656 nm

Spectre d’émission de H, (WWW)

Dans le modele de Bohr, les niveaux d’énergie sont associés a des orbites circulaires
analogues a celles qui décrivent le modele planétaire. Le modele de Bohr ne s”applique
qu’a I’atome d’hydrogene. Pour les atomes a plusieurs électrons, d’autres notions de
théorie quantique, développées par de Broglie, Heisenberg et Schrédinger, doivent étre
introduites.

_

L’équation de de Broglie

Si le caractere dual de la lumiere a été mis en évidence par Einstein, de Broglie pose la
question suivante : pourrait-il en étre de méme pour la matiere ?

Auquel cas, de Broglie postule qu’on peut, & une particule de matiere de masse m qui
se déplace a une vitesse v, attribuer une longueur d’onde donnée par I’équation :

k:

e h représentant la constante de Planck.
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Si on compare deux objets de taille tres différente qui se déplacent (une balle de tennis
et un électron), on peut calculer la longueur d’onde (A) qui leur est associée :

Vitesse

Masse (g) (m-s-1) A(m) Taille (m)
Balle de tennis 58,0 30 1-10733 0,06
Electron de 100 V 1.10°27 6.108 1.10-10 1.10-15

WWW)

On constate que plus la masse de 1’objet est €levée, plus la longueur d’onde qui lui est
associée est petite... au point, pour les treés gros objets, de devenir indécelable.

Ainsi, si I’aspect ondulatoire est perceptible pour I’€lectron, il ne 1’est pas du tout pour
la balle de tennis. De la méme fagon, I’aspect corpusculaire de 1’électron nous échappe :
seul son aspect ondulatoire a un sens physique que nous pouvons percevoir grace a
certaines expériences de spectroscopie.

En fait, 1’électron doit étre considéré comme une particule quantique, c’est-a-dire
une particule qui peut présenter, selon les techniques d’observation, les deux aspects
(corpusculaire et ondulatoire) bien qu’il ne soit ni une onde, ni un corpuscule.

L’analogie suivante aide a mieux percevoir cette dualité : considérons un cylindre et
projetons son image sur un écran.

Selon I'angle de projection de la lumiere sur le cylindre, I’image sera soit celle d’un
cercle, soit celle d’un rectangle. Or, le cylindre n’est ni un cercle, ni un rectangle.

La métaphore du cylindre (WWW)

_

Le principe d’incertitude d’Heisenberg

Contemporain de de Broglie, Heisenberg postule qu’il est impossible de connaitre simul-
tanément la position et la vitesse exacte d’un objet de petite taille comme 1’électron.

En effet, si on veut localiser un électron, il faut pouvoir interagir avec lui, en le percutant
avec un photon par exemple. Mais au moment du choc, I’énergie du photon est transférée
a I’électron qui, des lors, change de position. Sa position initiale exacte est alors perdue
et n’est plus mesurable. L’évaluation de la position est affectée par la technique méme
de mesure.

Mathématiquement, I"hypotheése d’Heisenberg prend la forme :

Ax - Ap 2 % h est la constante de Planck.
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Le produit de I’incertitude sur la position Ax et de I’incertitude sur la quantité de
mouvement

Ap (p = m - v) doit étre supérieur a la grandeur 4L .
n

Ce sont les postulats de de Broglie et d’Heisenberg qui ont amené Schrédinger a
formuler un nouveau modele pour I’atome : le modéle de Schriodinger ou le modéle
ondulatoire.

_

Le modele de Schrodinger (modele actuel)

Siun électron ne peut étre localisé exactement dans 1’espace, la notion d’orbite circulaire
proposée par Bohr doit étre abandonnée.

Schrédinger propose pour décrire 1I’atome d’hydrogene, une équation appelée équation
d’onde dont la solution donne une fonction, appelée fonction d’onde ' qui décrit un
état d’énergie de 1’atome.

Cette équation complexe fait appel, a certains stades de sa résolution, a I’introduction
de nombres entiers appelés nombres quantiques.

Dans ce modele, pour décrire la position exacte d’un électron, on fait appel a la notion
de probabilité de présence d’un électron dans une portion donnée de I’espace occupé par
I’atome. Cette probabilité est donnée par W2, le carré de la fonction d’onde.

Le niveau d’énergie d’un électron dans un atome n’est donc plus défini par une orbite
circulaire mais par un volume de I’espace dans lequel on a une probabilité supérieure
a 95 % de trouver I’électron (valeur arbitraire). Ce volume de ’espace porte le nom
d’orbitale.

L’avantage de ce modele est de pouvoir étre appliqué a des atomes qui possedent plus
d’un électron. En effet, le modele de Bohr ne s’adapte qu’a un atome avec un seul élec-
tron, c’est-a-dire a I’atome d’hydrogeéne. Le modele ondulatoire, en revanche, permet
d’envisager la présence de plusieurs €lectrons dans I’atome.

En effet, la fonction d’onde contient trois parametres ajustables par des nombres entiers
(les nombres quantiques). I1s décrivent avec précision :

— le niveau d’énergie de chacune des orbitales ;

— la forme de leur volume spatial ;

— la disposition de ces volumes par rapport au noyau central.

_

Les nombres quantiques

— Le 1°f nombre quantique est le nombre quantique principal n.
I1 peut prendre les valeurs entieres positives suivantes :
n=1,234...

@
£
-
e
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Il précise le niveau d’énergie : plus n est grand, plus I’électron se trouve éloigné du
noyau de I’atome.
— Le 2° nombre quantique est le nombre quantique ¢.
Il peut prendre n’importe quelle valeur entiere comprise entre O et n — 1.
e=0,1,2.3...n-1
I1 indique le nom de 1’orbitale et sa forme (voir fiche 9).

Nom
de I'orbitale = p d f 9

— Le 3° nombre quantique est le nombre quantique m.
Il peut prendre n’importe quelle valeur entiere comprise entre —€ et + €.

¢t=0 m=0

¢=1 m=-1,0,+1

2 m=-2,-1,0,+1,+2

3 m=-3,-2,-1,0,+1,+2,+3

£
£

1l fixe I’orientation de I’orbitale dans I’espace.

— Le 4° nombre quantique ou spin de I’électron est le nombre quantique s.

Le nombre quantique de spin se rapporte non plus a I’orbitale, mais a I’électron et plus
exactement a la rotation supposée de I’électron (aspect corpusculaire) qui peut étre mise
en évidence lorsque ce dernier est placé dans un champ magnétique.

Les deux valeurs possibles du nombre de spin sont + V2 et — Y2.

On symbolise généralement :

— le spin s = + %2 par une fleche dirigée vers le haut T ;

— le spin s = — V2 par une fléche dirigée vers le bas .

_

Les orbitales

Une orbitale est définie comme une région de I’espace ou la probabilité de trouver un
¢lectron est supérieure a 95 %. Les orbitales sont formées d’un ou plusieurs lobes suivant
la valeur du nombre quantique € a laquelle elles correspondent.

Orbitales de type s (¢ = 0)

Les orbitales de type s correspondent a la valeur ¢ = 0, qui est compatible avec toutes les
valeurs du nombre quantique principal n. Ce sont des régions de I’espace sphériques,
dont la taille devient de plus en plus grande au fur et & mesure que n augmente.

La seule valeur de m compatible avec ¢ =0 est m =0 ; il n’y a donc qu’une seule
orbitale s par niveau énergétique.

La probabilité de trouver I’électron dans les différentes orbitales s est schématisée dans
le diagramme suivant :
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1s 1s 1s
32 ‘ '
|

¥ (distance a partir du noyau)

=1 n=2 n=3
£=0 £=0 £=0
=0 m=0 m=0

Orbitales de type p (£ =1)

A partir du niveau d’énergie n = 2, ¢ peut étre égal a 1. Cette valeur correspond aux
orbitales de type p, qui sont schématisées par 2 volumes en forme de lobes.

Les deux lobes d’une orbitale p sont situés symétriquement de part et d’autre du noyau
de I’atome, le long d’un axe linéaire. Leur taille est une fonction croissante de la valeur
de n.

Dans ce cas, m prend les valeurs —1, O et +1. Il y a ainsi trois directions possibles pour
les deux lobes d’une orbitale p et donc, a partir du niveau 2, trois orbitales p par niveau
énergétique. Ces trois orbitales p possedent le méme niveau d’énergie et sont notées p,,

Py etp,.

Orbitales de type d (¢ = 2)

Les orbitales de type d sont des volumes composés de lobes plus complexes ; leur taille
est une fonction croissante de la valeur de n.

Elles existent a partir du 3° niveau et correspondent a ¢ = 2, valeur avec laquelle sont
compatibles les valeurs m =-2, -1, 0, +1 et +2. [l y a donc, a partir du troisieme niveau,
cinq orbitales d par niveau énergétique et ces cinq orbitales d possedent le méme niveau
d’énergie dans un atome isolé.
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Orbitales de type f (¢ = 3)

Les orbitales de type f'sont des volumes en forme de lobes encore plus complexes qui ne
seront pas représentés ici. Elles correspondent au nombre ¢ = 3 et n’existent donc qu’a
partir du 4° niveau. Leur taille est une fonction croissante de la valeur de n.

Comme ¢ vaut 3, m prend les valeurs -3, -2, -1, 0, +1, +2 et +3. [l y a donc, a partir
du 4° niveau, 7 orbitales f au méme niveau énergétique dans I’atome isolé.

Le modele quantique de I’atome implique qu’a partir du 5° niveau, il existe 9 orbitales
de type g, a partir du 6° niveau, 11 orbitales de type h...

A I'heure actuelle, les orbitales s, p, d et f suffisent pour répartir les 118 électrons du
plus lourd élément connu a ce jour.

Les trois nombres quantiques n, € et m permettent de caractériser, sans ambiguité, les
orbitales d’un atome. Il faut toutefois faire appel & un 4° nombre quantique pour caracté-
riser les électrons qui occupent les orbitales, sachant qu’en vertu du principe d’exclusion
de Pauli, « on ne peut placer que deux €lectrons dans une orbitale et que dans une méme
orbitale, les deux €lectrons doivent étre discernables, c’est-a-dire de spin opposé ».

Chaque électron possede donc un ensemble de quatre nombres quantiques n, €, m, s
qui lui est propre.

_

Les diagrammes orbitaux

St on veut connaitre la répartition des €électrons dans les différents niveaux d’énergie
d’un atome, on procede de la fagon suivante :

1) On commence par établir un diagramme orbital, c’est-a-dire qu’on place sur
chaque niveau d’énergie, en commencant par le niveau inférieur, toutes les orbitales
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concernées. Les différentes orbitales d’un niveau d’énergie sont symbolisées par des
traits horizontaux.

Eh e

1s —
Niveaux d’énergie du diagramme orbital ;

Dans ce diagramme, on remarque que :
— les orbitales (s, p, d, f) d’un méme niveau possedent des énergies différentes :

E; < E3p < Ey,;

— les niveaux d’énergie convergent (les €nergies des niveaux sont de plus en plus
proches) ; \

— les niveaux d’énergie peuvent subir des inversions : I’orbitale 45 posséde un niveau /
d’énergie plus bas que celui des orbitales 3d (WWW) ;

— les trois orbitales p situées au méme niveau d’énergie sont dites dégénérées (idem
pour les cinq orbitales d).

La succession des niveaux d’énergie peut étre retenue a 1’aide de la régle suivante,
appelée regle de Klechkowsky. \

On commence la lecture du diagramme, ci-dessous, par le haut, de droite a gauche, en
suivant I’ordre des fleéches.

Soit: 1s—25s—-2p—-3s—3p—4s—3d—4p— 55 —4d - 5p...

Lorsque le diagramme orbital est constitué, on peut €tablir la configuration électro-
nique de 1’atome, c’est-a-dire représenter la maniere dont les €lectrons se distribuent
dans les différentes orbitales. On doit, pour ce faire, respecter les régles suivantes :
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— en vertu du principe d’exclusion de Pauli, on ne place pas plus de deux électrons
par orbitale ;

— les électrons sont introduits a partir du niveau d’énergie le plus bas ;

— selon la regle de Hund, lorsque les orbitales sont dégénérées, ¢’est-a-dire situées
au méme niveau d’énergie (3 orbitales 2p, 5 orbitales 3d), on place d’abord un électron
dans chacune d’elles et, s’1l en reste, on apparie en introduisant un deuxieme électron
de spin opposé.

Exemple : voici comment placer neuf électrons dans des orbitales de type d :
el/led6 e2fe7? e3/e8 e4dfie9 €5
ﬂ & & & i 5 orbitales d dégénérées

_

La configuration électronique

En suivant les régles de remplissage énoncées dans la fiche 10, dans le cas du cobalt (Co,
Z =127), le remplissage électronique s’effectue de la fagon suivante :

E'A e

ggtd it b1
1!

4
NETRIRY!
35-1—1

op Lhth

25-1—l

1s L

Configuration électronique de I'atome de Co

Cette technique de construction porte le nom de principe de I’Aufbau. C’est évidem-
ment un processus hypothétique, mais qui peut néanmoins donner acces a la configuration
électronique de tous les atomes.

La configuration électronique peut également étre représentée par une notation abrégée
« §-p-d-f ».

Le niveau d’énergie est représenté par un nombre qui précede une lettre indiquant le
type d’orbitale concerné. L’ exposant assigné a la lettre correspond au nombre d’électrons
présents dans I’ orbitale.

152 : le premier niveau contient deux électrons dans une orbitale de type s.

On obtient ainsi pour la configuration électronique du Co :

152 252 2p0 352 3p® 452 3d’

— Les six électrons des orbitales p sont répartis dans trois orbitales qui sont

placées a 90° I'une de I'autre (p,, py et B
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— Les sept électrons des orbitales d sont répartis dans cinqg orbitales. Les cinq orbitales
d sont au méme niveau d’énergie, elles sont dégénérées. On les remplit en respectant la
régle de Hund.

La configuration électronique permet de distinguer deux parties dans la distribution
des €lectrons d’un atome : le cceur et la coque valencielle.

Les configurations électroniques particulieres

Il existe quelques exceptions au principe de I’ Aufbau. Elles concernent notamment le
chrome et le cuivre.

Dans ces deux cas précis, on observe :

— Cu : [Ar] 45! 3d'0 et non Cu : [Ar] 452 3d°

—Cr: [Ar] 45! 3d&° et non Cr : [Ar] 452 344

Cette divergence est attribuée au gain de stabilité généralement observé expérimenta-
lement, lorsque les orbitales sont enticrement ou a moitié remplies.
Rappelons que les niveaux d’énergie des orbitales 3d et 4s sont trés proches ’'un de
I"autre.
Il existe d’autres €léments qui n’obéissent pas a la regle de 1’ Aufbau.
Exemples : Mo, Ru, La...

La coque valencielle

La coque valencielle regroupe les orbitales du dernier niveau d’énergie. Ce niveau
commence par I’orbitale s de nombre quantique principal le plus élevé. La coque valen-
cielle d’un atome de cobalt Co est donc 452 3d’. La coque valencielle regroupe les
électrons réactionnels, c’est-a-dire ceux qui seront impliqués au cours des réactions
chimiques. Toutes les autres orbitales font partie du cceur de I’atome et les €lectrons
qu’elles contiennent ne jouent aucun role dans les réactions chimiques.

Le coeur de 'atome

Le ceeur correspond a la configuration électronique du gaz noble de la période qui précede
celle ol se trouve I’élément, soit le gaz argon (Ar) dans le cas du cobalt. On appelle gaz
nobles, les éléments de la colonne 18 du tableau périodique (voir fiche 13).

Dans ce cas, la configuration électronique abrégée du cobalt s’écrit [Ar] 452 3d". Le
ceeur de I’atome est placé entre crochets. La notation [Ar] 3d” 452 peut également se
rencontrer.

La configuration €lectronique du Co reprise ci-dessus est celle de I’atome dans son
état fondamental.

Pour établir la configuration électronique d’ions ou d’atomes excités, on procede
comme indiqué ci-dessous.

La configuration électronique des anions

On place les €lectrons supplémentaires dans la coque valencielle, tandis que le nombre
de protons et de neutrons ne change pas.

Exemple : Anion bromure Br~

Br+1e — Br-

[Ar] 452 3d'0 4p> + 1 &= — [Ar] 452 3410 4p°
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La configuration électronique des cations

On retire de la coque valencielle, le nombre d’électrons nécessaires, le nombre de protons
et de neutrons restant le méme.
Exemples : Cation sodium Na*
Na - le- — Na*
152 252 2p0 35! — 1e= — 152252 2p
Co : [Ar] 452 3d” — Co?* : [Ar] 450 3d7 ou Co?* : [Ar] 3d”. (WWW)
Co3* : [Ar] 45 3d° ou Co3* : [Ar] 34°

La configuration électronique des atomes excités

Un atome excité est un atome dans lequel on fait passer un électron valenciel dans une
orbitale d’énergie supérieure. L’atome excité est marqué d’un astérisque.
Exemple : Na*
Na : 152 252 2p° 351 —> Na* : 152 252 2p0 350 3p!
état fondamental état excité
Il existe évidemment une multitude d’états excités différents en fonction de I’énergie
qu’on communique a I’atome. Voici un autre état excité dans le cas du sodium :

Na* @ 152 252 2p% 359 3p0 45!

_

Le tableau périodique

Dans le tableau périodique moderne, les éléments sont ordonnés par numéros atomiques
croissants et regroupés en fonction de leurs similitudes de réactivité chimique. Cette
disposition, proposée de maniére empirique par Mendeleiev, s’explique par la configu-
ration électronique des atomes.

Les périodes du tableau périodique

Dans le tableau périodique, les éléments sont placés en ligne et on commence une nouvelle
ligne chaque fois qu'une orbitale s change de nombre quantique principal. Une ligne du
tableau est appelée une période.

1 ligne: 15 lice
2¢ ligne : 2s' 2s? 2p' 2p7 2P 2p 2p° 2p°
3¢ ligne : 3s' 3s? 3p' 3p? 3p® 3p* 3p° 3p°
4¢ ligne : 4s' 45’ 3d' 3d? 34 3d* 3d° 3d° 3d 3d® 3d° 3d'° 4p' etc. etc. 4pP
S5eligne : 5s5' 55 4d' 4d: 4P 4d' Ad® AdS Ad 4d° AdP 4d'° 5p' etc. 5p°

La configuration 152 correspond 2 1’hélium, il s’agit d’une orbitale s remplie. On la
déplace au-dessus de la colonne en p® de maniére A regrouper tous les éléments qui
posseédent une coque valencielle entierement remplie. Tous ces éléments font partie
de la famille des gaz nobles, appelés ainsi parce qu’ils ne se combinent qu’a trés peu
d’éléments.
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Cette présentation du tableau périodique a pour effet de rassembler les éléments en
groupe, en fonction du type d’orbitale occupé par le dernier €lectron valenciel de la
configuration électronique.

Elle fait apparaitre quatre blocs (s, p, d et f) disposés comme suit :

fk

Pour qu’aucune ligne du tableau périodique ne comprenne plus de 18 colonnes, on
place les éléments du bloc fau bas du tableau.

i f

_

Les familles du tableau périodique

La disposition des éléments dans le tableau périodique est par ailleurs organisée en
colonnes. Les éléments contenus dans une méme colonne forment une famille.

Tous les éléments d’'une méme colonne présentent la méme coque valencielle, dans
laquelle les électrons de valence occupent le méme type d’orbitales. Ces éléments adoptent
par conséquent le méme comportement lors des réactions chimiques, aux cours desquelles
seuls les électrons valenciels sont concernés. Les éléments d’une méme famille ont donc
des propriétés chimiques analogues. Mendeleiev avait, a I'époque, regroupé de facon
empirique, les éléments qui présentaient des propriétés chimiques analogues.

Dans le bloc s, il y a deux colonnes : 1a colonne ns!, qui contient les éléments dont la
configuration électronique se termine par s! et la colonne ns2, qui contient les éléments
dont la configuration électronique se termine par s2.

La colonne ns' correspond 2 la famille des éléments alcalins et la colonne ns® 2 la
famille des €léments alcalino-terreux.

Dans le bloc p, il y a six colonnes, qui contiennent les éléments dont la configuration
électronique se termine successivement par np', np?, np3, np*, np® et np®. Ces colonnes
correspondent respectivement a la famille des terreux, des carbonides, des azotides,
des sulfurides, des halogénes et des gaz nobles ou rares.

Dans le bloc d, il y a 10 colonnes et dans le bloc f, il y a 14 colonnes. Ces colonnes ne
portent pas de nom particulier, mais le bloc d rassemble les métaux de transitions et le
bloc f'des métaux, appelés lanthanides et actinides.
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la Villa
H | 1a llla IVa Va Vla Vlla

Métaux de transition

Alcalins
Alcalino-terreux
Terreux
Carbonides
Azotides
Sulfurides
Halogénes
Gaz nobles

| Lanthanides |

| Actinides |

Les familles des blocs s et p sont notées de la a Vllla. Les numérotations de Ib a VIIIb sont
réservées aux métaux de transition, ¢’est-a-dire aux éléments du bloc d. (Les colonnes
ou figurent les éléments Fe, Co et Ni sont regroupées sous la méme numérotation VIlIb).
Dans certains tableaux, les lettres a et b peuvent étre majuscules (A, B).

Cependant, comme cette numérotation ne fait pas I'unanimité, il est recommandé de
numéroter simplement les familles de 1 a 18, dans I’ordre, en partant de la gauche du
tableau.

Attention :

— L’hydrogene, de configuration 1s!, n’est pas un métal alcalin mais bien un non-métal ;

— L’hélium, de configuration 152, est placé dans la derniere colonne des éléments du
groupe p de maniere a étre inclus dans la famille des gaz nobles.

Ces éléments, dont les orbitales s et p sont entierement remplies, font preuve d un manque
de réactivité chimique caractéristique.

La classification périodique offre I’avantage de permettre de retrouver trés facilement
la configuration électronique de n’importe quel élément du tableau périodique.

_

Les lois périodiques

La classification des éléments fait également ressortir le caractere périodique de propriétés
atomiques intéressantes comme :

— le rayon atomique ;

— I’énergie d’ionisation ;

— I’affinité électronique.

Le rayon atomique

Les valeurs de rayon atomique s’expriment généralement en picomeétres (pm) et sont
définies comme suit :
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— Le rayon atomique covalent correspond a la moitié de la distance qui sépare les
deux noyaux d’une molécule constituée de deux atomes identiques. Il caractérise les
non-métaux.

2r

— Le rayon atomique métallique correspond a la moitié de la distance qui sépare les
deux noyaux de deux atomes adjacents dans un métal solide. Il caractérise les métaux.
Le rayon atomique décroit au sein d’une période et croit au sein d’une famille.

— Le rayon ionique d’un élément est la partie de la distance entre les centres d’un
anion et d’un cation voisins dans un cristal ionique.

o+t

Un cation est plus petit que 1’atome dont il provient, tandis qu’un anion est plus
volumineux.

OIONEOND

152 252 2p® 35’ 152 252 2p5 152 252 2p% 352 3p® 152 25% 2p° 352 3p°

Lorsqu’un cation se forme, la charge nucléaire reste inchangée. Il y a donc un excédent
d’une charge positive supplémentaire qui retient plus fortement les €électrons que dans
I’atome neutre. Par conséquent, le volume diminue.

Lorsqu’un anion se forme, I’addition d’un électron supplémentaire, a charge nucléaire
constante, augmente les forces de répulsion entre charges négatives. Il en résulte un
accroissement de dispersion des €lectrons et donc du volume.

L’eénergie d’ionisation
L’énergie d’ionisation (/) est I’énergie qu’il faut fournir & un atome a 1’état fondamental
et gazeux pour lui arracher un électron. Cette énergie porte le nom d’énergie de premiere
ionisation :

AQ) > At(g+1e

L’ énergie de deuxieéme ionisation est I’énergie qu’il faut appliquer a un cation gazeux
monovalent pour lui arracher un deuxieme €lectron :

A*(g) > A (g)+ 1 e

On peut définir de maniére analogue, les énergies de 3¢, 4°... ionisation.
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Pour un méme atome, les valeurs d’énergie vonten croissant : [} <1, <1, <[, <...

I1 devient en effet de plus en plus difficile d’arracher un €lectron, particule chargée
négativement, a une espece qui se charge de plus en plus positivement.

Les énergies de premiere ionisation (/) augmentent au sein d’une période et décroissent
au sein d’une famille.

Ce sont en général les métaux qui forment des ions positifs. Comme ils ont peu d’élec-
trons de valence, il leur est relativement facile de les perdre pour acquérir la configuration
d’un gaz noble :

Ca(s) > Ca2t +2 ¢
[Ar] 4s2 [Ar]

L’affinité électronique
L’affinité électronique (AE) est I’énergie dégagée lors de 1’addition d’un électron a
un atome gazeux a I’état fondamental. Cette énergie correspond a une premicre affinité
(AE)):

O(g)+1e ~0(g)

[He] 252 2p*  [He] 252 2p°

Il faut généralement fournir de 1’énergie pour additionner un deuxié¢me électron
(deuxieme affinité électronique AE,) :
O(g)+1e ~ 0% (g)
[He] 252 2p°  [Ne]

L’ajout d’un deuxieme électron n’est pas favorable. La charge négative de 1’anion O~
crée une répulsion importante, rendant difficile la capture du deuxiéme électron.

L affinité électronique AE| €volue en croissant au sein d’une période et décroit au
sein d’une famille.

Ce sont en général les non-métaux qui forment des ions négatifs. Ils acquierent plus
facilement des €lectrons, afin de compléter leur coque valencielle et d’acquérir 1a confi-
guration électronique d’un gaz noble.

En résumé :

%
%

< Rayon atomique |

| Energie d’ionisation - affinité électronique >

Rayon atomique
Affinité électronique

Energie d'ionisation
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Entraineme
QCM

Quantification de I'énergie

Parmi les radiations suivantes, combien d’entre elles ont une énergie plus grande
que celle de la lumiére visible de couleur bleue ? Lumiére : verte - infrarouge -
ultraviolette - microondes - rayons X - ondes radio.

dJa.0 dc 2 de 4
d b1 ad 3

L’énergie de la liaison simple C-C dans le composé C,Hg(g) vaut - 348 k] - mol-1.

Calculez la longueur d’onde de la lumiére capable d’effectuer la réaction suivante:
hy ,

Cette lumiere appartient-elle au domaine visible, UV ou IR ?

aa. 34,41 nm - IR dc. 344 nm - UV de 34407 nm - UV
J b. 34,41 nm - Visible d d. 344 nm - Visible

Quelle est la longueur d’onde (en nm) d’un photon infrarouge d’énergie de
5,0 - 10720 J 7 La constante de Planck est égale a 6,625 - 10734 ) . s,

Ja 4,0 102 Qc. 4,0 103 Oe. 4,0-10°
Qab.2,5-103 Qd.2,5-10°

La promotion de I'électron d’'un atome d’hydrogéne de I'état fondamental a I’état
excité nécessite 12,084 eV. L’électron-volt (symbole eV) est une unité de mesure
d’énergie. Sa valeur est définie comme étant I’énergie acquise par un électron
accéléré depuis le repos par une différence de potentiel d’'un volt. Un électron-
volt est donc égal a environ 1,602 - 10712 joule (J). Quelle quantité d’énergie (en
kJ) sera nécessaire pour promouvoir une mole d’électrons ?

0 a. 728 kJ 0c.1036k Oe 1312k
d b. 984 k dd. 1166k

Une balle de golf pése environ 40,0 g. Si elle est propulsée a une vitesse de
20,0 m - s71, quelle valeur de longueur d’onde peut lui étre associée ?

T a 1,66-103%nm 0c.828-1032nmm 0Oe.3,31-102"nm
db.1,66-102%nm 0 d. 8,28 1025 nm

Modele de Schrodinger

Parmi les combinaisons de valeurs de nombres quantiques suivantes, repérez
toutes les combinaisons impossibles.

Nn=2;:L4=1;m=-1;5=+3/2
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2)n=3:£=2 m=0:5=+%

IN)n=3;(=3; m=-2;s5=-%

PDn=4.{=1 m=-4;5=+f
S5)n=4;{=-1;m=-1;s=+1/2

a a.l Qc.5 de 1,3, 4et5
0 b.2 dd.3et4

Combien d’orbitales trouve-t-on dans le niveau n=47?

ad a. 5 Qc 20 4 e. 50
d b.16 a.d. 32

Quelle est la valeur du nombre quantique ¢ lorsque la forme de I'orbitale est la
suivante ?

Ll

a. 4 Qrc. 2 Qe 0
b. 3 Jd.1

L

Le principe d’exclusion de Pauli stipule :

1 a. Si la position d’un électron est connue exactement, sa vitesse ne peut étre connue
avec précision.

1 b. Les électrons dans des orbitales dégénérées ont des spins paralleles.

1 ¢. Une particule de masse m qui se déplace avec une vitesse va une longueur d’onde
égalea h/m - v.
1 d. La vitesse de toutes les ondes électromagnétiques est égale a la vitesse de la lumiére.

1 e. Deux électrons dans un atome ne peuvent avoir le méme ensemble de nombres
quantiques n, £, m et de spin.

Parmi les affirmations suivantes, quelles sont celles qui sont vraies ?

1) Un atome excité retourne dans son état fondamental en absorbant une radiation
électromagnétique.

2) L’énergie d’un atome augmente lorsqu’il &met une radiation électromagnétique.

3) L’énergie d'une radiation électromagnétique augmente quand la fréquence augmente.
4) Un atome qu’on excite présente un spectre de raies d'absorption.

5) Un atome excité change de configuration électronique.

0 a. 1,34 dc1,3,4,5 de . 3,4,5

ab.23,4,5 ad2,4,5
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m Un atome dont la configuration est ns? (n-1)d® appartienta la:

d a. 2¢ période 1 c. 4% période 1 e. 7€ période
0 b. 3® période 0 d. 6% période

Structure de I'atome

m L’atome d’un élément chimique a la configuration électronique suivante :
152 252 2p0 352 3pb 452 340

Combien y a-t-il d’électrons célibataires a I’état fondamental ?

da.6 dc. 4 Qe 2
db.5 ad. 3

Parmi les configurations électroniques suivantes, laquelle est impossible ?

0 a. 152 252 2p5 352 35 452 340

3 b. 152 252 2p5 352 3p° 452

¢ 152252 2pb 352 3p6 340 452

Jd. 152 252 2p5 352 3p°

Je. 152252 2p5352 3p6 452 341036

m L’ion qui posséde cing électrons célibataires dans son état fondamental est le :

0 a. Cr3t 0 c. Mn3+ 0 e. Cu?t
b. Fe3+* 0 d. Ni¢t

o

Lesquelles de ces configurations électroniques décrivent un atome dans son état

excité ?

(1) [He] 25" - (2) [Kr] 55" 4dB - (3) [Ar] 452 3d'0 4p* - (4) [Ar] 452 3d° 4p3
(5) [Kr] 652 6p! - (B) [Xe] 652 414 5410 6p?

da 2et4 dc.2,5et6 Qe 1,3,4ets
Qb.1,2et4 Qd.2,4et5

B L2 configuration électronique d’un élément X est 152 252 2p6 352 3p3. La formule

du composé le plus probable que formera cet élément avec le calcium est :

4 a. CaX 4 c. CaX, a e. CagX,
4 b. CayX 0 d. CayXs

Tableau périodique et lois périodiques

L'élement Z= 110 est :

1 a. un halogéne 1 c. un chalcogéne O e. un métal de transition
1 b. un actinide 0 d. un gaz noble

m Dans lesquelles des paires suivantes les deux ions ont-ils exactement la méme

configuration électronique ?

(1) K* et CI7, (2) Na* et Br, (3) Li* et F, (4) Sr2* et Br™, (5) Mg2+* et F~
Ja. let4d dc.1,2et3 de 2,4et5
db.4et5 ad.1,4et5
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m Quelle caractéristique est commune aux éléments de la 4 période des familles principales
(laaVvlla)?

a. lls ont le méme nombre d’électrons dans leur coque valencielle.

b. Les électrons valenciels sont sur le méme niveau d’énergie.

(|
a
[ c. Les électrons valenciels sont tous dans les mémes orbitales.
1 d. lls sont tous a caractére métallique.

[

e. lls sont tous a caractére non-métallique.

p{\8l L’ordre d’énergie d’ionisation croissante pour les atomes de néon, azote, phosphore et

sodium est :
Ja. Na<P<N<Ne dc N<Na<Ne<P O e.N< Na<P< Ne
db.N<Ne<Na<P dd.Na<N<P<Ne
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Réponses

Quantification de I'énergie

1.

2.

4.

c. Parmi les propositions, seuls les rayons
ultraviolets et rayons X ont une énergie plus
grande que celle de la lumiére visible de cou-

_II Fréquence (s™)
“~ Longueur d’onde (nm)

[siERleus, y RX UV VIS IR MO OR
Par ordre croissant de longueurs d’onde, i
nous pouvons faire le classement suivant : W’ -

Inm 100 nm,

rayons v, rayons X, UV, lumiére visible (violet
— rouge) IR, microondes, ondes radio.

Comme la longueur d’onde () est inverse-
ment proportionnelle a I'énergie : 000 AN N RO

E=h-v=h-%
A

Violer Bleu Vert Jaune Orange Rouge

le classement en fonction de I’énergie est _I] Energie (kJ.mol™)
I'inverse de celui réalisé ci-dessus.

v : rayons gamma

RX : rayons X

UV : rayons ultraviolets
VIS : rayons visibles

IR : rayons infrarouges
MO : micro-ondes

OR : ondes radio

¢. Calculons I'énergie d’un quantum grace a la relation :

chimique = Equantum ' NA
E cpimi 348-103% J - mol™!
= ECIuantum = il = .213 1 - 5’779.10_]9'1
N, 6,022-10%% mol”

L’énergie d’un quantum (ou photon lumineux) est ensuite convertie en longueur d’onde selon
I’équation :

. .10734 - 108 m-s

— by = h-c =6,625 102* )-s x 3,00-10° m-s

1
uantum = 344 I
q L 5,779-10719

> "

Cette lumiere appartient au domaine UV car la longueur d’onde est inférieure a 400 nm.
c. L’énergie et la longueur d’onde sont reliées par la relation suivante :

E=h-v=h-&
A

yoh-og_ 6,625-103% ).5%3,00-108 m-s™!
E 50-10720 )

=3975-10°m=3975nm ~ 4-10° nm

d. Sachant qu’1 eV équivaut a 1,602 - 10719 (voir Table 1 des Tables de constantes) :

E

photon

=12,084eV=12,084%x1,602-1019)=1,936-10"18)
E ‘N, = 1,936-107'8 J x 6,022-1023 mol™!

pour promouvoir une mole — “photon

=1165773 J-mol™! = 1166 k) - mol™!

QCM
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5.

d. Selon I'équation de de Broglie :

no_h 6,625-1073% )5
m-v  40,0-103 kg x 20,0 m-s

Modele de Schrodinger

6.

e. Les combinaisons suivantes sont

impossibles :
Nn=2:¢=1;:m=-1;s5=4+3/2: les deux
valeurs possibles du nombre de spin sont
+% et V.

I)n=3:£=3;m=-2; s=-%:le nombre
guantique « £ » peut prendre n'importe quelle
valeur entiére comprise entre 0 et n - 1 ;
il ne peut valoir 3 quand n = 3.

D n=4;:¢f=1: m=-4:;s=+:le nombre
quantique « m » peut prendre n'importe
quelle valeur entiéere comprise entre -¢ et
+¢... Si le nombre quantique ¢ =1, m est com-
pris entre - 1 et + let ne peut étre égala -4
S)n=4:£=-1;m=-1;s5=+%:commele
nombre quantique £ est compris entre 0 et
n -1, il ne peut prendre une valeur négative.

b.Sin=4,alors¢(0<€£<n-1)=0,1, 2 et
3, respectivement des orbitales de type s, p,
detf.

Par conséquent, dans le niveau énergétique
4, nous avons :

- 1 orbitale de type s

- 3 orbitales de type p

- 5 orbitales de type d

- 7 orbitales de type f

- ... soit 16 orbitales.

d. Il s’agit d’une des trois orbitales p. Les
orbitales p apparaissent a partir du 2€ niveau
d’énergie. Lorsque n=2, { varieenOetn-1.
Si £ est nul, I'orbitale est de type setsi{ =1,
les 3 orbitales sont de type p.

e. Il faut au moins un nombre quantique dif-
férent. En effet, chaque électron doit pouvoir
étre distingué de son voisin de maniére uni-
voque. Les nombres quantiques précisent
I'adresse exacte de chaque électron (principe
d’exclusion de Pauli) de la méme facon que
pour localiser exactement une personne on
doit connaitre le pays, la ville, la rue et le n°
d’habitation.

10.

11.

—~ =828-10°* m=8,28-10%° nm

e. Les affirmations 3, 4 et 5 sont vraies. En
effet :

- selon la relation E= h - v, I'énergie d’une
radiation électromagnétique (E) augmente
guand la fréquence augmente (v) (affirma-
tion n° 3) ;

- lorsque I'électron excité retombe, éven-
tuellement par paliers, dans son état initial,
il effectue également une transition électro-
nigue gui se traduit cette fois par une raie
spectrale colorée en fonction de I’énergie
associée a la transition. Donc, un atome
excité présentera un spectre de raies d’émis-
sion (affirmation n° 4) ;

- un atome excité se trouve dans un état
qui résulte de |I'absorption d’énergie par un
électron valenciel qui se déplace ainsi dans
une orbitale de la configuration électronique
d’énergie supérieure.

Ainsi, Na : 152 252 2p5 35! peut devenir Na* :
152 252 2p5 359 3p!. Donc, un atome excité
change de configuration électronique (affir-
mation n° 5).

¢. Il n'y a pas d'orbitales d dans les 2 et
3® périodes. Ensuite, dans la 4¢ période, la
coque valencielle est 45 3d. Dans les 6° et 7¢
périodes, les coques valencielles sont respec-
tivement 65 4f 5d et 7s 5f64d.
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Structure de ’atome

12.

13.

14.

C. Les orbitales de type d sont au nombre de
cing. Pour répartir six électrons, nous procé-
dons comme suit :

g8 By €7 7 £
#o+r t+ 1 1t

Nous comptons ainsi quatre électrons (T)
célibataires et deux électrons appariés (T.1).

e. La configuration électronique : 152 252
295 352 3pP 452 3410 3p6 est impossible a
cause des orbitales 3p qui reviennent encore
apres les orbitales 34d. Aprés les orbitales 34,
il aurait fallu remplir les orbitales 4p.

b.

@ Conseil méthodologique

Des gu’une configuration électronique inter-
vient dans I’énoncé, établissez (méme au
brouillon) la régle de Klechkowsky. Cela
évitera de vous tromper dans I'ordre des
différentes orbitales.

- Cr3*: [Ar] 450 343
- Fe3*: [Ar] 450 345

- Ni2*: [Ar] 450 348
- Cu?*: [Ar] 450 34°

15.

16.

Tableau périodique et lois périodiques

17.

18.

e, L’élément 110 appartient a la
7¢ période et a la famille VllIb, il fait partie
des métaux de transition et se situe juste en
dessous du Pt. Il s'agit de I'élément darms-
tadtium : Ds.

d. Pour avoir la méme configuration élec-
tronique, il faut posséder le méme nombre
d’électrons. Les couples d’ions suivants n’ont
pas le méme nombre d'électrons :

- (2) Nat (11 - 1 électrons) et Br (35 + 1
électrons)

-(3)Li* (3 -1 électrons) et F (9 + 1 électrons)

Par contre, les couples suivants ont le méme
nombre d’électrons et la méme configuration
électronique :

19.

- Mn3+: [Ar] 450 344

d. Selon la regle de Klechkowsky, les
configurations électroniques n® 1, 3 et 6
représentent des atomes dans leur état
fondamental : respectivement le lithium,
le sélénium et le plomb. Les configurations
électroniques décrivant un atome dans son
état excité sont les suivantes :

- (2) [Kr] 55! 443 = Zr* (Zr = [Kr] 552 44d2)

- (4) [Ar] 452 3d° 4p3 = Ge* (Ge = [Ar] 452
3d104p2)

- (5) [Kr] 552 5p! = Y* (Y = [Kr] 552 4d)

e. La configuration électronique 152 252 2p®
352 3p3 est celle d’'un non-métal (bloc p dans
le tableau périodique) qui devrait recevoir 3
électrons pour compléter sa coque valen-
cielle. Par conséquent, sous forme ionique,
il aurait la formule X3-. Le calcium est situé
dans la colonne lla et a donc deux électrons
de valence. Par conséquent, la formule du
composé le plus probable que formera cet
élément avec le calcium est CazX,.

- (1) K* et CI~ (18 électrons) : [Ar]
- (4) Sr2+ et Br- (36 électrons) : [Kr]
- (5) Mg?* et F~ (10 électrons) : [Ne]

b. Dans la 4¢ période (ligne) du tableau
périodique, nous rencontrons des métaux (a
gauche) et des non-métaux (a droite). Tout
au long de la période, les orbitales se rem-
plissent en électrons, les différents éléments
de cette période n'ont donc pas le méme
nombre d’électrons valenciels. Ce qui carac-
térise une période, c’est le niveau d’énergie
des orbitales, soit le nombre quantique prin-
cipal (n).

QCM
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20. a. L’énergie d’ionisation varie comme suit dans le tableau périodique :

<: Rayon atomique |

- — - e - = o

O | Energie d'ionisation - affinité électronique =} B

=3 = =

=

= _g o

£ c =

< 2| @

< N Ne| |5 =
=

o Na P - Y

£ g £

[ e

Sl =

Localisons les différents éléments et
classons-les par ordre croissant d’éner-
gie d'ionisation : Na < P < N < Ne. Pour
information :

- Na: [Ne] 3s': [, = +496 k] - mol"!

- P:[He] 3s23p3: I, = 1 062 kJ - mol™!
- N : [He] 25?2 2p3: I, = 1401 kJ - mol™!
- Ne:[Ne]: /; =+2 078 k) - mol™!



Copyright © 2015 Dunod.

© Dunod. Toute reproduction non autorisée est un délit.

Vrai ou faux

0 N O W

©

10.

I

12.

13.

14.
15.
16.

Y

18.

Les atomes sont les plus petites quantités de matiére qui se conservent
lors de changements physiques.

Les changements chimiques ont toujours des effets observables a
I'échelle macroscopique.

Le nombre de neutrons est toujours rigoureusement égal au nombre
de protons présents dans le noyau d’'un atome.

Une onde électromagnétique résulte du mouvement de charges
électriques qui produisent des oscillations des champs électrique et
magnétique en se propageant dans |'espace de fagon progressive et
périodigue.

Fréquence et longueur d’onde sont liées entre elles.
Les rayons UV sont moins énergétiques que les rayons IR.
Les rayons IR ont une fréquence plus petite que les rayons Visibles.

Une lumiere blanche est une lumiére qui comporte toutes les couleurs
du spectre visible.

Depuis un niveau d'énergie donné, I'électron est capable d’émettre
de I'énergie et de s’éloigner du noyau.

Seuls les électrons périphériques (valenciels ou de valence) sont
capables d’absorber de I'énergie.

Un électron n’est ni une onde, ni une particule : c’est un « objet
guantique ».

Il est tout a fait possible de connaitre simultanément la position et la
vitesse exacte d’un objet de petite taille comme I'électron.

La notion de probabilité de présence d'un électron dans une portion
donnée de I’espace occupé par un atome est représentée par le carré
de la fonction d’onde.

Tous les nombres quantiques sont des valeurs entiéres positives.
Le nombre quantique ¢ donne la forme de |'orbitale dans I'espace.

Les orbitales d sont au nombre de cing, elles peuvent donc contenir
cing électrons.

Le principe de I'Aufbau est un processus hypothétique qui donne
acces a la configuration électronique de tous les atomes.

La coque valencielle d’'un atome de cobalt est 452 34°.

Vrai

B 83 8 5

a

o O

Faux

0 [ 0 [

a

o o

Vraiou faux?

91



92

I9.
20.
21.

22,
23.
24.

25.

La configuration électronique de I'ion Br~ est [Ar] 452 3410 4p6.
La configuration électronique de I'ion Co3* est [Ar] 3d*.

La famille des sulfurides est la famille du tableau périodique qui
contient I'oxygéne.

L’hydrogéne est un métal alcalin.
Une ligne du tableau périodique représente une période.

Le rayon atomique croit au sein d’une période et décroit au sein
d’une famille.

L’énergie d’'ionisation est toujours plus grande que I'énergie d’exci-
tation d’'un atome.

O

0]
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Réponses

1.

Faux. Les atomes se conservent au cours des
réactions chimiques. Au cours des transfor-
mations physiques, seules les molécules se
conservent. Exemple : H,0()) — Hy(g) + %
0O,(g) (réaction chimique) et H,O0(/) - H,0(g)
(changement d’état).

Faux. Si de nombreuses transformations
chimiques s’observent a I’'eceil nu (par des
changements de couleurs par exemple), il
y en a qui passent totalement inapercues.
Exemple : en solution diluée, le mélange
d’une solution aqueuse (incolore) de HCl et
d’une solution aqueuse (incolore) de NaOH
en quantités steechiométriques aboutit a la
formation d’une solution aqueuse incolore
de NaCl.

Faux. Dans un atome, le nombre de protons
est toujours égal au nombre d'électrons de
maniére a assurer I'électroneutralité du sys-
téme. Pour un atome donné, le nombre de
neutrons peut prendre des valeurs diffé-
rentes correspondant a différents isotopes.

Vrai.

Vrai. Fréquence v et longueur d’onde A
sont reliées par la relation v = ¢/A, c étant la
vitesse de la lumiére.

Faux. Situés a des longueurs d’onde plus
petites, les rayons UV sont plus énergétiques
puisque la relation qui lie énergie et longueur
d’onde est la suivante : E=h . ¢/A

Vrai. Comme les rayons IR ont des longueurs
d’onde plus grandes que les rayons Visibles,
leur fréquence est nécessairement plus petite
(v =c/A).

8. Vrai. La lumiére blanche se décompose au

10.

1.

1.2.

travers d'un prisme et comporte toutes les
couleurs de I'arc-en-ciel (WWW).

——\

Faux. Depuis un niveau d'énergie donné,
I’électron est capable d’émettre de I'énergie
pour autant que I’état dans lequel il se trouve
soit un état excité. Dans ce cas, il retombe
dans son état fondamental en libérant de
I’énergie et il se rapproche du noyau.

Faux. Tous les électrons sont susceptibles
d’absorber de I’énergie et de passer dans des
niveaux d’énergie supérieurs. Cependant,
les électrons de valence étant plus éloignés
du noyau, les forces d’attraction électrosta-
tiqgues sont moins conséquentes et il faut
fournir moins d’énergie pour les promouvoir
a I'état excité.

Vrai. L'électron peut, selon le cas, étre consi-
déré comme une particule porteuse d'une
charge (Q=1,69- 10719 C) et d’une masse (m=
9,1 - 10731 kg). Dans une orbitale, comme il
est impossible de localiser exactement I’élec-
tron, c'est son aspect ondulatoire qui est pris
en compte, grace a une fonction appelée
fonction d’onde.

Faux. Le principe d’incertitude d'Heisenberg
nous apprend le contraire. Il est impossible
de déterminer simultanément la quantité de
mouvement associée a une particule et sa
position exacte. Plus la particule est petite,
plus I'imprécision (la délocalisation) est
grande.

(Ax) - (Ap) = h/4n
ou encore (Ax) - (AV) = n/4p - m

Ax : incertitude sur la position

Ap : incertitude sur la quantité de mouve-
ment, p = m - v (produit de la masse par la
vitesse).
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13.

14.

15.

16.

17.

18.

19,

20.

Vrai. La notion de probabilité de présence
d’un électron dans une portion donnée de
|'espace occupé par un atome est représen-
tée par le carré de la fonction d’onde. La
portion de 'espace est appelée orbitale. A
chaque électron est associée une fonction
d’onde.

Faux. Si les nombres quantiques n et ¢
sont des grandeurs entiéres positives, les
nombres quantiques m et s peuvent prendre
des valeurs négatives (Exemple : m = -2,
§=-).

Vrai. Le nombre quantique ¢ précise la forme
de l'orbitale dans I'espace. Ainsi :

- lorsque € vaut 0, les orbitales sont de type s;
- lorsque ¢ vaut 1, les orbitales sont de type p ;
- lorsque ¢ vaut 2, les orbitales sont de type d ;
- lorsque € vaut 3, les orbitales sont de type f.

Faux. A partir du 3¢ niveau, les orbitales d
sont effectivement au nombre de cing par
niveau, mais on peut placer deux électrons
par orbitale, ce qui fait dix électrons au total.

Vrai. Le principe de I'Aufbau consiste a
placer, pour un atome, les niveaux par ordre
d’énergie croissante. Ensuite, les électrons y
sont répartis en commencant par le niveau le
plus bas, en n’en placant pas plus de deux
par orbitale (regle de Pauli) et en n’appariant
que lorsque le nombre d’électrons est supé-
rieur au nombre d’orbitales (régle de Hund).

Faux. Un atome de cobalt (Co) posséede
27 électrons qui se répartissent comme suit :
152 252 2p° 352 3p0 452 347, La coque valen-
cielle est donc 4s2 3d7.

Vrai. L'anion Br~ possede 36 électrons. La
configuration électronique est : [Ar] 452 340

4p5,

Faux. Le cation Co3* posséde (27 - 3) élec-
trons. La configuration électronigue est :

21.

22,

23.

24.

25.

[Ar] 450 346, On vide les orbitales 4s avant
les orbitales 34.

Vrai. La famille des sulfurides est la
famille Vla du tableau périodique et elle
contient I'oxygéne. Les éléments de cette
famille étaient anciennement appelés
« chalcogénes ».

Faux. Pour répondre a la logique de construc-
tion du tableau périodique, I'hydrogéne
est placé dans la colonne qui correspond
au remplissage de I'orbitale s de la coque
valencielle par un seul électron, mais c’est
un non-métal. Ses propriétés chimigues n'ont
rien de semblable a celles des alcalins.

Vrai. Une ligne du tableau périodique repré-
sente une période. La 1" période comprend
deux éléments. La 2¢ et la 3°€ périodes
comprennent huit éléments. La 4¢ période
comporte 18 éléments... Dans une période,
les éléments sont classés par nombre ato-
mique Z croissant.

Faux. Le rayon atomique décroit au sein
d'une période et croit au sein d’une famille.
Au sein de la période, la charge nucléaire
augmente quand on passe d'un élément a
I’autre ; elle attire donc de plus en plus forte-
ment les électrons et les rapproche donc du
noyau. Au sein d'une famille, comme les élec-
trons de valence se trouvent sur des niveaux
d'énergie de plus en plus éloignés du noyau,
le rayon atomique augmente.

Vrai. L'énergie d'ionisation est toujours
plus grande que I’énergie d’excitation d'un
atome. Lors de I'excitation, I'électron est
promu dans un niveau d’énergie plus élevé
mais appartenant toujours a I’atome. Lors de
I'ionisation, I’électron est arraché a I'atome.
Cette opération exige évidemment une éner-
gie plus grande.



2015 Dunod.

opyright ©

s
¢

© Dunod. Toute reproduction non autorisée est un délit.

Exercices
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10.

11.

12.

Un four a microondes réchauffe de I'eau en irradiant celle-ci a I'aide d’une radiation
de longueur d'onde égale a 12,5 cm. De cette maniére, la température d'un récipient
contenant 250 mL d’'eau placé dans le four passe, en 2 minutes, de 20,0 °C a 100,0 °C.
Calculez I'énergie (en J par mol de photons) émise par le four.

Quelle est la longueur d’onde associée a un proton qui traverse |'espace avec une
vitesse de 5,80 km - s~! ? A quelle région du spectre électromagnétique correspond
cette longueur d’onde ?

A quelle vitesse un neutron doit-il se déplacer dans I’espace pour avoir une longueur
d’'onde de 10,0 pm ?

L'atome de baryum émet une lumiére de fréquence égale & 5,41 - 104 Hz.

Cette lumiére fait-elle partie du spectre visible ? Si oui, a quelle couleur correspond-elle ?
Un type de briilure peut survenir si on s’expose a des radiations UV proches de 325 nm.
a) Quelle est I'énergie associée a un photon de cette longueur d’'onde ?

b) Quelle est I'énergie associée a une mole de ces photons ?

¢) Combien de photons seront nécessaires pour provoquer une brilure de 1 mJ ?

d) Les briilures résultent de la rupture de liaisons chimiques a la surface de I'épiderme. Si
une radiation de 325 nm est capable de rompre une liaison chimique, quelle est I'énergie
moyenne (en k) - mol-1) d’une telle liaison chimique ?

Le complexe hémoglobine-CO absorbe une radiation de 1 953 cm™'. Calculez la longueur
d’onde de la radiation (en nm), sa fréquence (en Hz) et son énergie (en kJ - mol™').

L’'atome est parfois présenté comme un mini systéme planétaire ou les électrons se
déplacent sur des orbites circulaires disposées autour du noyau central. Expliquez
pourquoi le principe d'incertitude d'Heisenberg met a mal ce modéle.

Combien d’orbitales y a-t-il dans le niveau n = 6 ? Précisez leur nature et leur forme.

Dans un univers ou |'électron aurait quatre valeurs de spin différentes (s = %, s = 1,
s=-¥, s =-%) et ol le tableau périodique comprendrait seulement 36 éléments, quels
éléments seraient considérés comme des gaz nobles ? Schématisez I’allure du tableau
périodique en question si la régle de Pauli était toujours d’application.

Utilisez un diagramme orbital pour illustrer ce qui arrive lorsqu’un atome d’oxygéne
acquiert deux électrons supplémentaires. Pourquoi est-il extrémement difficile d’ajouter
un 3¢ électron ?

Lors d'un feu d'artifice, une pluie d’étoiles colorées semble tomber du ciel. Expliquez le
principe de ce phénomeéne.

Commentez les affirmations vraies ou fausses suivantes qui concernent les halogénes.
a) Les halogénes ont une coque valencielle entiérement remplie.
b) Les halogénes forment des sels avec les non-métaux.

©) A I’état naturel, les halogénes sont monoatomiques.
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13.

14.

&

15.

16.

17.

d) Dans la famille des halogénes, le rayon atomique évolue en décroissant de haut en bas.
e) Aux halogénes, sont associées de faibles énergies d’ionisation.

Pour vous familiariser avec le tableau périodique, trouvez, pour chacune des affirmations
suivantes, I'élément correspondant :

a) L'élément de plus petit rayon atomique de la famille Vla.

b) L'élément de rayon atomique le plus grand de la 6 période.

c) L'élément de plus grande énergie de premiére ionisation (/;) de la famille 14.
d) L'élément de plus petite énergie de premiére ionisation (/;) de la 5¢ période.
e) Dans le groupe llla, I'élément qui forme I'oxyde le plus basique.

f) Dans la période 4, I'élément dont la coque valencielle est compléte.

g) L'élément dont la configuration est [Ne] 352 3p2.

h) L’élément dont la configuration est [Ar] 452 340 4p3.

i) Dans la 4¢ période, les éléments dont le niveau d est a moitié rempli et qui forment
un cation 2+.

Nommez I'élément et écrivez sa configuration électronique a |'état fondamental.
a) Le plus petit métal de la 3¢ période.

b) Le lanthanide de masse atomique la plus élevée.

c) Le métal de transition de la période 5, de plus petite masse atomique.

d) L’élément de |la période 4 qui, lorsqu’il perd deux électrons, acquiert la configuration
de I'argon.

@) Le métal alcalin dont le cation a la méme configuration que le krypton.

Conseil méethodologique

Pour résoudre |'exercice 15, faites appel a votre culture générale ou consultez un livre de
chimie inorganique.

Attribuez une ou plusieurs caractéristique(s) a chague substance suivante :
0,, Na, Ba, Ga, Ar, F,, N,, Cl,

a) Gaz de couleur jaune pale, réactif, dont I'atome isolé posséde une électronégativité
trés élevée.

b) Métal qui réagit avec de I'eau pour produire du dihydrogéne.
c) Métal qui forme un oxyde de formule M,05.

d) Gaz incolore qui compose 78 % de notre atmosphére.

e) Gaz incolore non réactif.

f) Gaz de couleur vert pale, toxique.

g) Gaz nécessaire a la combustion des substances organiques.

Le calcium est généralement plus réactif que le magnésium ; il est par contre moins
réactif que le potassium. Expliquez pourquoi.

Considérez I'énergie de premiére ionisation du néon et I'affinité électronique du fluor.

a) Ecrivez I'équation associée a ces deux grandeurs et donnez la configuration
électronique des atomes et ions correspondants.

b) Quel est le signe de I’énergie associée a ces deux grandeurs ?

¢) Ces deux grandeurs seront-elles égales en valeur absolue ? Si non, quelle sera la plus
grande des deux ? Expliquez.
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18. Utilisez les configurations électroniques pour expliquer les observations suivantes :
a) L'énergie de premiére ionisation du phosphore est supérieure a celle du soufre.

b) L’affinité électronique de I’azote est moins négative que celle du carbone et de
I'oxygéne.

c) L'énergie de deuxiéme ionisation de I'oxygéne est plus grande que la premiére.

d) L’énergie de deuxiéme ionisation de I'oxygéne est plus grande que I’énergie de
premiére ionisation du fluor.
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Réponses

1. L’énergie émise par le four sera de :

= — C
Echimique_h'v'NA _h'X'NA
108 m-s!

By o =6625-1034 )5 x 200 1T MST 66551023 mol! = 0,958 J- mol”!

q 125-102 m

2. Selon I’équation de de Broglie :
10°34 1.

ooz —DL = = Sl s -6,88-10"" m=6,88-10"2 nm

m-v  166-102%7 kg x 5800 m-s!
— rayons y

NB.:1J=1kg -m?.-s%

3. Un neutron devra se déplacer a une vitesse de :

.10-34 1.
(I | IR - (R 6,625-1073% J-s

- =399-10° m-s™!
m-v m-L  166:1027 kg x 10,0:107'2 m

4. Calculons la longueur d’onde d’absorption du baryum :

L g G 300-10° m-g]

£ =555-107 m = 555 nm
A v 541:10'4 71

Cette lumiére fait partie du spectre visible car la longueur d'onde est comprise entre 400 nm et
750 nm. Cette longueur d’onde correspond a la couleur verte (voir figure de la fiche 3).

5. a) Calculons I’énergie d’un photon grace a la relation :

3,00-108 m-s™

1
=6,12-1071°9 |
325102 m

=Ry = his L .10734 |.
Ephoton_h v=h 2—6,625 10727 J-s x

b) Calculons I'énergie associée a une mole de ces photons grace a la relation :

=iz ‘N, =6,12-107"9 J % 6,022-10%3 mol™' = 368-10° J-mol™' = 368 kJ - mol

Echimique photon

¢) L’énergie associée a un photon équivaut 4 6,12 - 10719 J.

E

totale = Fphoton * Mphotons

Pour provoquer une brilure de 1 mJ (= 1073 )), il faudra :

E -3
Mohotons = totale - 10 J =1,63-10'° photons
i Ephoton 6,12-1 0_]9 1 DhOtOn_]

d) Selon les calculs effectués au point b : 368 kJ - mol~!

6. Lalongueur d’onde pour la radiation est donnéeencm™! » — 1
longueur donde
— longueur donde = % = — . 512033-10% cm =5120,33 nm
1953 cm™!

Calculons ensuite la fréquence et I’énergie de la radiation :
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c_300-10°m-s

1
=5,86-103 s1 =586-10'3 Hz

VvV =
A 512-10% m
_ _ 34 18 o1 23 7
Echimique = h-v-NA =6,625-107" )5 x586-10'° s7' x 6,022-10°° mol
» =1 -1
Echimique = 23379 J-mol™' = 23,38 kJ - mol

Heisenberg postule qu’il est impossible
de connaitre simultanément la position et
la vitesse exacte d’un objet de petite taille
comme |’électron. En effet, si on veut loca-
liser un électron, il faut pouvoir interagir
avec lui, en le percutant avec un photon par
exemple. Mais au moment du choc, I'énergie
du photon est transférée a I'électron qui, dés
lors, change de position et sa position initiale
exacte est alors perdue et n'est plus mesu-
rable. La mesure de la position est affectée
par la technique méme de mesure.

Si n = 6, le nombre quantique « £ » peut
prendre les valeurs suivantes :

- 0: 1 orbitale de type s, représentée par un
volume sphérique ;

- 1: 3 orbitales de type p, schématisées par
2 volumes en forme de lobes ;

- 2 : 5 orbitales de type d, schématisées par
des volumes en forme de lobes ;

- 3 : 7 orbitales de type f, schématisées par
des volumes en forme de lobes ;

-4 : 9 orbitales ;

- 5:11 orbitales ;

s 2
s'| 52
s | s2

3 45 6 7 8 9101112\ |\p|pP || P P

... le nombre d’orbitales est donné par
le nombre de valeurs que peut prendre le
nombre quantique « m » (comprises entre —-{
et +¢), donc il y a 36 orbitales au total dans
le niveau 6.

Dans une présentation du tableau périodique,
les éléments sont regroupés en fonction de
la nature des orbitales partiellement ou com-
plétement remplies de la coque valencielle.
Cette représentation fait apparaitre quatre
blocs (s, p, d et f).

Dans un univers ol I’électron aurait quatre
valeurs de spin différentes (s = 4, 5 = 14,
s =-%, s = -}4), le tableau périodique chan-
gerait d’apparence :

- 4 électrons pourraient occuper une orbitale
de type s ; ce bloc comporterait alors quatre
colonnes ;

- 12 électrons pourraient occuper les orbi-
tales de type p ; ce bloc comporterait alors
12 colonnes ;

- 20 électrons pourraient occuper les orbi-
tales de type d ; ce bloc comporterait alors
20 colonnes.

18
13 14 15 16 17| §?
p'\p’ P PP p°
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s | 52| s3 5t
S-I SZ 33 34 pl pZ p3 p4 p5 p}Z
s | 52| s3] 54 p'| 2| p?| pt| p° p'2
s' [ s2| s3|s? d] dZ d3 d4 _dS dG d? ds dZO
P
s d
Dans le cas ou seuls les 36 premiers élé- dont la longueur d’onde correspond a une
ments existeraient, la derniére colonne du lumiére du spectre visible. Comme, a chaque
bloc p, qui regroupe les gaz nobles, contien- élément, correspond une émission qui lui
drait 3 éléments : Be (Z=4), Ca (Z=20) et Kr est propre, on obtient un jeu de couleurs
(Z=36) seraient alors considérés comme des différentes :
gaz nobles, ce qui est déja le cas du Kr dans - sodium - jaune
la configuration réelle du tableau périodique. - calcium - orange
10. Diagramme orbital illustrant la situation - potassium - violet
lorsqu'un atome d'oxygéne acquiert deux - baryum - vert
électrons supplémentaires (1). - lithium - rouge
E - strontium - rouge
p L 1 1L -
- magnésium - blanc
2s n - cuivre - bleu
1s b 12. a) Les halogénes ont une coque valencielle
entierement remplie : faux, ’halogéne a un
Configuration électronique électron en moins que le gaz noble de la
de I'ion oxygéne : 02" période considérée.
Il est extrémement difficile d’ajouter un b) Les halogénes forment des sels avec les
troisieme électron car deux électrons supplé- non-métaux : faux, ils forment des sels avec
mentaires procurent des orbitales p remplies des métaux qui leur cédent ou qui mettent en
et I'oxygéne acquiert ainsi la configuration commun I’électron manquant pour remplir
du gaz noble le plus proche, le néon. leur couche valencielle.
11. Un feu d’artifice est un procédé pyrotech- c) A I’état naturel, les halogénes sont mono-

100

nigue utilisant des explosifs déflagrants
visant a produire du son, de la lumiére et
de la fumée. Lors d’un feu d’artifice, I'arti-
ficier projette en l'air, a I'aide d'une fusée,
un ensemble de petites capsules contenant
différents sels métalliques solides (sodium,
potassium, magnésium, baryum...) et munies
d'un détonateur capable de déclencher
une mini explosion au sein de chaque cap-
sule. L’énergie libérée au cours de I'explosion
sert a exciter les atomes du métal contenu
dans la capsule. Les atomes absorbent de
I’énergie. Cela permet aux électrons de
valence d’étre promus dans des niveaux
d’énergie supérieure, instables. La retombée
des électrons de I'atome a |’état fondamen-
tal s’accompagne d’une émission d’énergie

13.

atomiques : faux, ils existent sous forme de
molécules diatomiques (F,, Cl,, Bry, I5).

d) Dans la famille des halogénes, le rayon
atomique évolue en décroissant de haut en
bas : faux, dans une famille, le rayon ato-
mique croit de haut en bas vu qu’il y a de
plus en plus d’électrons sur des niveaux
d'énergie différents.

e) Aux halogénes sont associées de faibles
énergies d’ionisation ; faux. lls ont une éner-
gie d’ionisation presque aussi élevée que
celle des gaz nobles car leur coque valen-
cielle est quasi compléte.

a) Elément de plus petit rayon atomique de
la famille Vla : O
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14.

(le rayon atomique croit de haut en bas au
sein d’une famille)

b) Elément de plus grand rayon atomique de
la 6€ période : Cs

(le rayon atomique décroit de gauche a droite
au sein d'une période)

c) Elément de plus grande énergie de pre-
miére ionisation (/) de la famille 14 : C
(les énergies de premiére ionisation
décroissent de haut en bas au sein d'une
famille)

d) Elément de plus petite énergie de pre-
miére ionisation (/) de la 5¢ période : Rb
(les énergies de premiére ionisation vont en
croissant de gauche a droite au sein d’'une
période)

e) Dans le groupe llla, élément qui forme
I'oxyde le plus basique : Tl (le plus éloigné
des non-métaux)

f) Dans la période 4, élément dont la coque
valencielle est compléte : Kr (gaz noble)

g) Elément dont la configuration est
[Ne] 3s2 3p2 : Si (10 électrons pour Ne
+ 4 électrons > Z=14)

h) Elément dont la configuration est [Ar]
452 3419 4p3 : As (18 électrons pour Ar +
15 électrons — Z= 33)

i) Dans la 4® période, les éléments dont le
niveau d est a moitié rempli et qui forment
un cation 2+ :

Mn : [Ar] 452 3d° — cation Mn2+

Cr: [Ar] 45! 34° — cation Cré*

a) Le plus petit métal de la 3% période : alu-
minium - [Ne] 352 3p!

Le rayon atomique décroit de gauche a droite
au sein d’une période. Un semi-métal et des
non-métaux suivent I'aluminium.

b) Le lanthanide de masse atomique la plus
élevée : lutécium - [Xe] 652 414 541
(M,=174,97 g - mol™)

c) Le métal de transition de la période 5, de
plus petite masse atomique :

yttrium - [Kr] 552 44" (M, = 88,91 g - mol™")
d) L’élément de la période 4 qui, lorsqu’il
perd deux électrons, acquiert la configura-
tion de ’argon :

calcium - [Ar] 452 (Ca2+ : [Ar])

15,

16.

17.

e) Le métal alcalin dont le cation a la méme
configuration que le krypton :
rubidium - [Kr] 55! (Rb* : [Kr])

a) Gaz de couleur jaune pale, réactif, dont
I'atome isolé posséde une électronégativité
trés élevée : F,

b) Métal qui réagit avec de I'eau pour pro-
duire du dihydrogéne : Na (alcalin) et Ba
(alcalino-terreux).

c) Métal qui forme un oxyde de formule
M505 : Ga

d) Gaz incolore qui compose 78 % de notre
atmosphére : N,

e) Gaz incolore non réactif : Ar
f) Gaz de couleur vert pale, toxique : Cl,

g) Gaz nécessaire a la combustion des subs-
tances organiques : O,

Le calcium et le magnésium peuvent tous
deux céder deux électrons, mais le rayon
atomique du calcium est plus grand que celui
du magnésium. La force d’attraction entre
le noyau d’un atome de calcium et ses élec-
trons de valence est moins élevée que dans
le cas du magnésium, en raison de I'effet
d'écran exercé par la couche d’électrons du
cceur. Le calcium libére plus facilement ses
deux électrons de valence, ce qui explique
gu’il soit plus réactif que le magnésium.
Néanmoins, le calcium est moins réactif que
le potassium qui, lui, ne doit céder qu'un
seul électron pour acquérir la configuration
d'un gaz noble.

a) Energie de premiére ionisation du néon :
énergie a fournir a un atome a I’état gazeux
pour lui arracher un électron.

Ne(g) — Ne*(g) + 1 e

[Ne] [He] 252 2p°

L’affinité électronique du fluor : énergie libé-
rée par un atome a |'état gazeux lors de la
capture d’un électron.

F(g) + 1 e — F(g)

[He] 252 2p5  [Ne]

b) L’énergie de premiere ionisation : signe +
et ’affinité électronique : signe -

c) Ces deux grandeurs ne sont pas égales
en valeur absolue. L’énergie de premiére
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18.

ionisation est plus élevée car il est plus dif-
ficile d’arracher un électron a un atome de
néon (gaz noble) que d’en ajouter un a un
atome de fluor (halogéne).

Utilisez les configurations électroniques pour
expliquer les observations suivantes :

a) L’énergie de premiére ionisation du phos-
phore est supérieure a celle du soufre. Les
orbitales p du phosphore sont a moitié
remplies (critére de stabilité supplémen-
taire). Lui arracher un électron est de ce fait
plus difficile.

P:[Ne] 3s23p3 I, =1062kJ-mol!:

P(g) > P*(g) + 1 e~
I, =999 kJ - mol! :
S(g) ~ S*(g) +1 e

S : [Ne] 352 3p*

b) L’affinité électronique de I'azote est moins
négative que celle du carbone et de I'oxy-
gene. Dans le cas de I’'azote, I'ajout d’un
électron supplémentaire rompt la stabilité
des orbitales p a moitié remplies.

N : [He] 252 2p3 E, = -7 k) - mol™! :
N(g) + 1 e — N(g)

O:[He] 2s22p* E,=-141k] - mol!:

O(@+1e ~>0(g

C:[He] 252 2p> E,=-154 k) -mol!:

Clg)+1e —~Cl(g

c) L'énergie de deuxiéme ionisation de I'oxy-
géne est plus grande que la premiére.
Il devient de plus en plus difficile d'arracher

un électron a une espéce qui se charge de
plus en plus positivement.

De plus, OT est stable (orbitales p a moitié
remplies).

O : [He] 252 2p*

O*:[He]2s22p3> 1, =1313k)-mol!:

O(g) -~ 0fg) + 1 e

l,=3388k) -mol!:
O*(g) > 0%*(g)+ 1 e

02+ : [He] 252 2p?

d) L'énergie de deuxiéme ionisation de
I'oxygéne est plus grande que I’énergie de
premiére ionisation du fluor. L’énergie de
deuxiéme ionisation est I’énergie associée
a I'enléevement d’un électron a un cation
O*. L’énergie de premiére ionisation est
I’énergie associée a I'enlévement d’un élec-
tron a un atome neutre.

O* : [He] 252 2p3 |, =3 388 k- mol!:
O*(g) > 0%*(g) + 1 e

F:[He] 252 2p> I, =1680k]-mol':

F(g) > FH(g@ + 1 e
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» Noyau : protons + neutrons « Planck
* Nuage : électrons « Einstein * Orbitales
c
=h.v=h.— ‘
‘ E=h.v=h.= .,

* n : niveau d’énergie

¢ € : forme de I'orbitale

* m : direction de I'orbitale
* 5 : spin de I'électron

* Relation entre fréquence et longueur d’onde

V=£

*» Spectre €lectromagnétique

3 .

s Etat fondamental
« Etat excité
» Etat ionisé

¢ Principe de 'Aufbau

* Ceeur et coque valencielle o anisation}
* Jons P &
* Atomes excités

2

“Plus petite quantité de matiere \
qui se conserve au cours
d’une réaction chimique

* Rayon atomique (¢ 1a : Alcalins

« Energie d'ionisation * lla : Alcalino-terreux
* Affinité électronique « llla : Terreux

* Régle de Klechkowsky * IVa : Carbonides

*» Régle de Hund » Va : Azotides

» Principe d’exclusion de Pauli » Vla : Sulfurides

* Vlla : Halogénes

|* Vllla : Gaz nobles

Schéma de synthese: L’'atome
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La molécule

MOTS-CLES

= Forces d’attraction = liaisons polaires = charge formelle

et de répulsion = liaisons de coordination = formes limites

= énergie potentielle = régle de I'octet = hybrides de résonance
= méthode de Lewis = édifices polyatomiques = radicaux libres

= liaisons ioniques = électronégativité = énergie et longueur

= |iaisons covalentes % de caractére ionique de liaison

- N
La molécule est la plus petite quantité de matiére qui se conserve lors de change-
ments physiques, observables a I'échelle macroscopique.

Exemple : H,O()) —~ H,0(g)

Lors de la vaporisation, I'eau liquide se transforme en vapeur d’eau mais la molé-
cule reste constituée, dans les deux états, de deux atomes d'hydrogéne et d'un
atome d’oxygene. Il n’y a pas de changement a I’échelle microscopique tandis qu’a
I’échelle macroscopique, le changement d’état est tout a fait perceptible.

Dans le cas des molécules, les interactions interatomiques conduisent les atomes
a s’associer en formant des liaisons chimiques.

- 4
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Les liaisons chimiques

Les liaisons chimiques sont des forces €lectrostatiques qui refletent I'équilibre existant
entre forces d’attraction (entre charges de signe opposé) et forces de répulsion (entre
charges de méme signe).
Les forces d’attraction s’exercent entre les protons et les électrons. Les forces de
répulsion s’exercent entre les électrons ainsi qu’entre les protons.
Exemple : Dans la molécule de H, : deux atomes de H, ¢’est-a-dire 2 p* et 2¢™.

Y
,o
4

‘ — Forces de répulsion
= ---- Forces d’attraction

T

)

)

)
’, 1

1

1
[P
b

Le diagramme ci-dessous montre comment €volue I’énergie potentielle des forces
d’interaction lorsque deux atomes d’hydrogene se rapprochent 1’'un de 1’ autre.

Diagramme de Heitler-London

A Energie potentielle

Molécule de H,

74 pm Distance entre les noyaux

-9

- 436 kJ-mol!

L I ]
T

T
Répulsions  Attractions

5 Dans ce graphique, I’énergie potentielle tend vers 0 lorsque les deux atomes se trouvent
a une distance infinie I’un de I’autre. Au fur et 8 mesure de leur rapprochement, I’ énergie
potentielle diminue, la résultante des forces d’attraction €tant supérieure a la résultante
des forces de répulsion. L’énergie continue a décroitre jusqu’a une distance donnée
(74 pm dans le cas de la molécule de H,) ou les deux types de force s’équilibrent. A
= cette distance, I’énergie d’interaction d’une mole de molécules de H, est inférieure de
oL 436 kJ a celle d’une mole d’atomes isolés. Ces deux grandeurs (distance et énergie) sont
a associées a une molécule de H, a I’état fondamental.

Si on essayait de rapprocher les deux noyaux a des distances inférieures, on serait
confronté a des forces de répulsions treés importantes et I’énergie potentielle augmenterait
considérablement (voir graphique ci-dessus).
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Ce sont les €lectrons de valence qui jouent un réle fondamental dans la formation des
liaisons chimiques ; celle-ci repose sur des concepts relevant de la mécanique quan-
tique. La formation des liaisons peut étre abordée par une méthode plus simple, appelée
Méthode de Lewis. Gilbert Lewis fut, avec Linus Pauling, un des pionniers dans la
description et la compréhension des liaisons chimiques.

_

Méthode de Lewis

Pour Lewis, le symbole chimique d’un atome représente le noyau et les électrons
internes. Les électrons de valence sont indiqués par des points. Au-dela de 4 points, les
¢lectrons additionnels établissent des doublets.

Les atomes de la 2° période sont ainsi représentés :

A A A VA VA VIA  VIA VA
Pour comprendre la formation de liaisons dans les composés chimiques, deux cas
précis sont envisagés :
— lorsqu’un métal s’associe a un non-métal, les électrons de valence passent du métal
vers le non-métal de maniere a ce que chaque atome atteigne la configuration électronique
d’un gaz noble, avec comme corollaire, la formation de cations et d’anions.

Exemple : Na- + -Cl: — Na*+ :Cl3

Configuration ; o
électronique [Ne] 3s' [Ne]3s? 3p* [Ne]  [Ar]

Les ions formés au cours de cette réaction portent des charges de signe opposé et
s’attirent pour former des paires d’ions. Dans le solide, ces paires d’ions s’attirent a leur
tour jusqu’a ce que les forces d’attraction et de répulsion s’équilibrent. L.’ensemble de
ces interactions produit un amas d’ions rangés de facon régulicre, ou les cations et les
anions sont disposés en alternance. Les forces résultantes qui maintiennent ces cations
au voisinage des anions sont appelées liaisons ioniques et 1’assemblage solide structuré
constitue un cristal ionique.

La réaction qui se produit s’écrit :

2 Na(s) + Cl,(g) — 2 NaCl(s)

La formation des liaisons ioniques s’accompagne €galement d’une diminution d’énergie
potentielle estimée, pour la formation de NaCl(s), 2 411 kJ - mol~!. Cette valeur d’énergie
peut étre calculée grace a I’analyse d’un processus hypothétique en plusieurs étapes,
appelé cycle de Born-Haber. Ce cycle ne sera pas décrit dans cet ouvrage.

—lorsque deux non-métaux s’associent entre eux, les atomes partagent un ou
plusieurs doublets d’électrons de valence et créent des liaisons covalentes. Chaque
atome cherche a acquérir la configuration d’un gaz noble. Comme les atomes des groupes
principaux acquiérent en général une configuration électronique externe qui comporte huit
électrons, on dit qu’ils obéissent a la régle de I’octet. La régle de I’octet ne s’ applique ni
aux €léments de transition ni aux cinq premiers éléments de la classification périodique.

=
=
o
2
]
£
=
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La liaison formée entre deux atomes d’hydrogéne est une liaison covalente pure ; elle
comporte un doublet d’électrons commun aux deux atomes.

He++H — He«Hou H—H
Molécule de H,

De méme, entre deux atomes de fluor, on représente la liaison covalente de la fagcon
suivante :

e as as e = =y

tF-+<-F: — :F--F:ou|F—F|

Molécule de F,

Un doublet d’électrons est couramment représenté par un tiret.

On distingue, dans la molécule de F,, deux types de doublets €lectroniques :

— les doublets non-liants, ou libres, qui n’appartiennent qu’a un seul atome ;

— les doublets liants qui se partagent entre deux atomes (1 e~ pour chaque atome).

Avec les non-métaux de la deuxieme période (C, N, O, F), on forme de cette fagon
respectivement :

— 4 liaisons pour le carbone (tétravalent) ;

— 3 ou 5 liaisons pour 1’azote (trivalent ou pentavalent) ;

— 2 liaisons pour I’oxygene (bivalent) ;

— 1 liaison pour le fluor (monovalent).

Dans les composés formés avec de I’hydrogene (CH,, NH;, H,O, HF), chaque atome
apporte 1'un des électrons du doublet commun. Dans ce cas, la liaison est une liaison
covalente normale.

Dans certains cas, un atome peut utiliser un de ses doublets électroniques libres pour
former une liaison avec un atome déficitaire en électrons. On forme alors une liaison
covalente de coordination (encore appelée liaison complexe).

C’est le cas de la réaction d’un proton (atome d’hydrogene qui a perdu son électron)
avec [’atome d’oxygene d’une molécule d’eau, qui possede deux doublets non-liants. Le
sigle o devant I'ion H* symbolise une orbitale vide. Le cation H* est en effet une orbitale
Ls qui a été débarrassée de son électron.

OH' + H—O—H — {H—a—H] ou H—O—H

H H

Dans I'édifice H;O™, la charge positive est localisée sur I’atome d’oxygene. Il s’agit
d’une charge formelle (voir fiche 3).

_

Le concept de charge formelle

La charge formelle (CF) portée par un atome est obtenue en faisant la différence entre
le nombre d’électrons de valence (NEV) présents dans I’atome libre et le nombre d’élec-
trons de valence qu’on peut associer a cet atome li¢ dans une structure de Lewis. Ainsi,
pour un atome :

CF = NEV atome libre — NEV atome lié
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Pour trouver le nombre d’électrons de valence dans un atome li€, on pose que :
— les doublets d’électrons libres appartiennent & I’atome sur lequel ils sont placés ;
— les €lectrons des doublets liants sont partagés en deux, équitablement : un €lectron
est assigné a un atome et 1’autre a I’atome voisin.
Exemple : Dans le cas de H;0% :

H— &|> —H
H
— I’atome d’oxygene libre posséde six €lectrons de valence ;

—I’atome d’oxygene li€ possede deux €lectrons provenant d’un doublet libre et trois
électrons provenant du partage des trois liaisons simples, soit au total cinq électrons.

La charge formelle de I’atome d’oxygene vaut :
CF=6-5=+1

+1 signifie que la liaison que forme cet atome le prive d’un électron. Par conséquent,
il est porteur d’une charge positive.

Le concept de charge formelle est trés utile pour établir correctement les structures
de Lewis. Par conséquent, lorsqu’on dessine une structure, il faut garder en mémoire que :

— les charges formelles doivent €tre aussi petites que possible ;

— les charges formelles négatives doivent étre assignées aux atomes dont 1’électroné-
gativité est la plus grande ;

— deux atomes adjacents dans une structure ne peuvent porter des charges formelles
de méme signe.

Le concept de charge formelle sera repris en détail dans le cadre de la construction des
édifices polyatomiques (voir fiche 5).

L’électronégativité de Pauling

Les liaisons covalentes (qu’elles soient normales ou de coordination) peuvent, lorsqu’elles
se forment entre atomes différents, présenter un caractere polarisé résultant d’une distri-
bution dissemblable des €lectrons entre les deux atomes.

Dans une molécule comme F,, la densité ¢lectronique est répartie de fagon identique
sur les deux atomes. Par contre, dans une molécule comme H-F, la densité électronique
au niveau des atomes fait apparaitre une différence significative entre les deux atomes :
la densité électronique est nettement plus importante au niveau de 1’atome de fluor qu’au
niveau de I’atome d’hydrogene. Cette différence est encore plus marquée dans LiF et
peut étre estimée grice au concept d’électronégativité défini par Linus Pauling. (WWW)

Vert Bleu Rouge Bleu Rouge

HF LiF
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Dans cette figure, la couleur bleue indique la partie de I’atome débarrassée d’électrons
et la couleur rouge, la partie riche en €lectrons. La couleur verte de F, indique que les
électrons se distribuent équitablement sur les deux atomes.

Dans une molécule de HCI : ] .
He ++Cl: —» H—CI:

Il existe une liaison covalente entre 1’atome H et I'atome CI ou les €lectrons ne sont
pas partagés équitablement entre les deux atomes. En réalité, I’atome de chlore attire
plus fortement les électrons que ne le fait I’atome d’hydrogene et cet effet est dii a son
électronégativité.

L’¢électronégativité () d’un atome est une grandeur qu’on peut calculer a partir de
I’énergie d’ionisation et de I’ affinité électronique de I’atome. Elle représente 1’intensité
de la force d’attraction qu’un atome peut exercer sur les électrons contenus dans une
liaison covalente.

L’électronégativité est représentée par un nombre formel compris entre 0,7 et 4. La
valeur de 4 a été choisie arbitrairement par Pauling et attribuée a I’atome de fluor (atome
le plus électronégatif de tout le tableau périodique). Dans le tableau, I’électronégativité
est généralement indiquée dans la case de I’élément correspondant, par un nombre a une
décimale (voir Table 3 dans les Tables de constantes).

Les électronégativités sont des nombres formels qui peuvent étre 1égérement différents
d’une Table a I’autre. On calcule les €lectronégativités notamment a partir des €nergies
d’ionisation de 1’atome. De ce fait, les techniques de mesure de ces grandeurs peuvent
conduire a des résultats Iégerement différents.

On peut voir dans ce tableau que 1’électronégativité croit de gauche a droite au sein
d’une période et de bas en haut au sein d’une famille.

Griace aux valeurs d’électronégativité attribuées aux atomes, on peut estimer la polarité
des liaisons.

Pour ce faire, on porte en graphique le pourcentage de caractere ionique (% C.I. = Q)
en fonction de la différence d’électronégativité et on obtient une courbe sigmoide qui
permet de classer les liaisons.

Q est la charge partielle que portent les atomes liés.

— Sont considérées comme covalentes normales pures les liaisons qui présentent
moins de 5 % de caractere ionique et affichent des lors une différence d’électronégativité
(Ay) entre atomes de la liaison inférieure a 0,3.

— Sont considérées comme covalentes normales polarisées les liaisons qui présentent
entre 5 et 50 % de caractere ionique, soit 0,3 < Ay < 1.7.

— Au-dela de 50 % de caractere ionique, soit pour une différence d’électronégativité
supérieure a 1,7, les liaisons sont considérées comme essentiellement ioniques.

% C.L.

100
75 //
50 /
: I
2

25

Différence d’électronégativité
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Cette courbe sigmoide indique que toutes les liaisons chimiques posseédent a la fois
un caractere ionique et un caractere covalent qui évoluent de facon continue. Dans les
faits, toutes les liaisons qui se situent en dessous de 50 % sur la courbe seront consi-
dérées comme essentiellement covalentes, toutes celles situées au-dela de 50 % seront
considérées comme ioniques.

'IIiEE!II'lllllllllllllllllllllllllllllllllll

La construction des éedifices polyatomiques

Lorsqu’on veut établir la structure moléculaire d’un édifice polyatomique, il faut lier
les atomes entre eux. Or, ceux-ci ne se lient pas de fagcon aléatoire. Lewis a proposé
un certain nombre de régles qui permettent d’établir la structure d’un grand nombre de
composés covalents et de trouver comment les atomes se connectent les uns aux autres
sachant qu’on distingue deux types d’atomes : I’atome central et les atomes périphériques.

1) La formule de Lewis doit faire apparaitre un nombre d’électrons égal a la somme
des €lectrons de valence des atomes représentés.

2) On choisit habituellement comme atome central, I’atome qui possede la plus petite
électronégativité.

Exemple : Dans la molécule de COCl,, le carbone est I’atome central.
%o = 3,5
0]

|
Cl—C—Cl #g=3,15
% =2.6

3) Les atomes d’hydrogéne sont toujours des atomes périphériques.
4) L’ atome central est li€ a tous les atomes périphériques (sauf dans les oxacides — voir

point 6).
Exemple : Dans la molécule d’'H,O, I’oxygene est I’atome central.
Atome
central
H—O—H
Atomes

périphériques

5) Il peut y avoir plusieurs atomes centraux.
Exemple : Dans la molécule de C,Hg, les 2 atomes de carbone sont centraux et
les 6 atomes d’hydrogene sont périphériques.

T H
H—E—$—H
H H

6) Dans les oxoacides, les atomes d’hydrogeéne sont fixés sur des atomes d’oxygene,
sauf dans H;PO; (WWW),
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Exemple : Dans la molécule de HCIO;, le chlore est I’atome C|>
central. L’atome d’hydrogéne est fixé sur I'un des atomes {_o—cl—o
d’oxygene.

7) Lorsque les atomes sont connectés, on obtient la structure de Lewis définitive en
répartissant, en premier lieu, les électrons de valence restant sur les atomes périphériques
et ensuite sur I’atome central si nécessaire.

8) On peut, au besoin, délocaliser un ou plusieurs doublets libres assignés aux atomes
périphériques, afin que I’atome central puisse, lui aussi, obéir a la régle de I’octet et de
sorte que tous les atomes aient une charge formelle (CF) la plus proche de 0. On forme,
dans ce cas précis, des liaisons multiples (doubles ou triples).

9) Les molécules et les ions polyatomiques sont généralement les plus compacts

possibles.

Représentation d’'une molécule d’H,0 selon Lewis

— On calcule les électrons de valence : 2 x 1 e (H) + 1 x 6 e~ (O), soit 8 e~ au total.

— On soustrait deux électrons par liaison envisagée, soit quatre électrons.

— Les €lectrons restants sont distribués en paires libres (8 —4 =4 e~ soit deux paires) sur
les atomes périphériques a I’exception des atomes d’hydrogéne qui ne peuvent accepter
plus de deux électrons au total.

— S’il reste des paires libres, celles-ci se placent sur I’atome central.

gHoft

Dans la molécule d’H,O, chaque atome d’hydrogene est entouré de deux électrons,
conformément a la structure du gaz noble de la période a laquelle il appartient (He : 2 €7)
et CFy; =0.

L’atome d’oxygene est entouré de 8 €7, conformément a la structure du gaz noble de
sa période (Ne : 8 7). Il obéit a la reégle de I’octet et :

CFD = NEV atome libre — NEV atome lie =6 -6=0

Représentation d’'une molécule d’HCIO; selon Lewis

Cette molécule appartient a la famille des oxoacides. L’atome d’hydrogene doit donc
étre fixé sur un atome d’oxygene.

On calcule les électrons de valence : 1 x 1e= (H)+ 1 x7 e (Cl) + 3 x 6 e~ (O), soit
26 ¢~ au total.

On soustrait 2 e~ par liaison envisagée, soit 8 e™.

Les électrons restants sont distribués en paires libres (26 — 8 = 18 e~ soit 9 paires) sur
les atomes périphériques, a I’exception de ’atome d’hydrogeéne qui ne peut accepter
plus de 2 e~ au total.

La paire libre restante est placée sur I’atome de CI central.

2L CF=-1 Atomes H o o0 d

CFed | .. NEV at. libre 1 6 6 7
H—O—C|—0:CF=-1 —

CF=0 " cpZ.n NEV at. lié 1 6 5

CF 0 0 -1 +2

Les trois atomes d’oxygene et 1’atome de chlore obéissent tous a la regle de 1’octet
et I’atome d’hydrogene est entouré de deux électrons. Cependant, pour diminuer les
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charges formelles au maximum, on va délocaliser des paires d’€lectrons et introduire
des doubles liaisons.

CF=0 Atomes H O O d

cF=0 :ﬁ: ) NEVat.libre 1 6 6 7

H—O—CI=0CF=0 NEV at. lié 1 D68 B
CF=0

CF=0 CF 0 0 0 0

Toutes les charges formelles sont nulles.

Représentation d’'une molécule de COCI, selon Lewis

— On calcule les €lectrons de valence : 1 x4e (C)+2x7¢e¢ (Cl)+ 1 x 6 e (0), soit
24 e~ au total.

— Le carbone est choisi comme atome central (I’atome qui possede 1’électronégativité
la plus petite).

— On soustrait 2 e~ par liaison envisagée, soit 6 e™.

— Les €lectrons restants sont distribués en paires libres (24 — 6 = 18 e~ soit 9 paires)
sur les atomes périphériques.

CF=-1 Atomes Cl o C Cl

=E‘5= NEV at. libre 7 7 4 7
cF=0:Cl—C—Cl:cF=0 NEV at. lié 7 6

Cp==l CF g =il %1l @

Ainsi réparties, les paires d’€lectrons non-liantes assurent I’octet aux atomes de chlore
et d’oxygeéne mais pas a I’atome de carbone.

Pour compenser le manque d’€lectrons autour de 1’atome de carbone, on déplace une
des paires externes entre les deux atomes ; de fagon a ce que 1’atome de carbone puisse
atteindre la configuration d’un gaz noble.

A ce stade, une question se pose néanmoins, quelle paire électronique faut-il déplacer ?
Une paire €lectronique d’un des atomes de chlore (a) ou une paire d’électrons de 1’atome
d’oxygene (b) ?

m :C|): @ m
(@) :Cl—C=dl (b) :C

:0:
| (_2_)
—C—(_:_I:

C’est une fois de plus le concept de charge formelle qui peut apporter la réponse. Dans
ce cas précis, la charge formelle est hypothétique car aucun des atomes de cette molécule
n’est porteur réellement d’une telle charge.

Comparons les deux profils a I’aide des charges formelles :

Molécule (a) Molécule (b)
Atomes 1) Ci2) C o Ci(1) CI2) C (o]
NEV at. libre 7 7 4 6 7 7 4 6
NEV at. lié 7 6 4 7 7 7 4 6
CF 0 +1 0 =1 0 0] 0 0

3.Lamolécule
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La somme des charges formelles de tous les atomes d’une structure de Lewis doit
étre nulle dans le cas d’une molécule neutre. Elle doit étre égale a la charge nette
portée par I’édifice polyatomique, si celui-ci est chargé.

Généralement, la structure de Lewis la plus plausible pour une molécule est celle dans
laquelle aucun atome ne porte de charge formelle. Dans le cas présent, la structure (b) est
la structure retenue pour la molécule de COCI,. La double liaison se forme donc entre
I"atome de carbone et I’atome d’oxygene. Par ailleurs, la formation d’une double liaison
entre C et O confere a la molécule une symétrie.

Représentation de I'anion NO;™ selon Lewis

— On calcule les électrons de valence : 1 x 5e~ (N)+ 3 x 6 e (O) + 1 ¢ correspondant
a la charge, soit 24 ¢~ au total.

— L’azote est choisi comme atome central.

— On soustrait 2 e~ par liaison envisagée, soit 6 e™.

— Les électrons restants sont distribués en paires libres (24 — 6 = 18 e~ soit 9 paires)
sur les atomes périphériques.

CF =-1 Atomes (o) (o] N ()
='C|3= B NEV at. libre 6 6 5 6

cF=-1/:0 —N— O3] cF=-1 NEV at. lié 7 1 7 | 3
ERw-2 CF 9 | = | e |l )

Ainsi réparties, les paires d’électrons libres permettent aux atomes d’oxygene de
répondre a la régle de I’octet mais pas a I’atome d’azote. Les charges formelles ne sont
pas non plus optimales. Cependant, en déplacant ’'une des paires externes d’électrons
entre les deux atomes N-O, I’atome d’azote s’entoure de 8 électrons.

Dans ce cas précis, les trois atomes d’oxygene sont a priori équivalents. Dés lors, quelle
paire électronique doit-on déplacer ?

@ Atomes N 0(1) 0@ o0(@3)
m :(|3= @ NEV at. libre 5 6 6 6
0=N—0: NEV at. lié 4 6 7 7
CF 10 - 5|

.0 - Atomes N 0(1) 0@ 0@
w I . NEV at. libre 5 6 6 6

:0 —N—O:

i > NEV at. lié 4 7 6 7
CF A -] 0 1

5.1 Atomes N 0(1) 0@ 0@)
[ . 1. ] NEVat.libre 5 6 6 6
=g NEV at. lié 4 7 7 6
CF = - 0
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Dans les trois cas, la somme des charges formelles est bien égale a la charge portée par
I’édifice polyatomique, soit —1. Rien ne permet cependant de distinguer les trois struc-
tures bien que ce ne soit pas toujours le méme atome d’oxygene qui soit doublement 1ié
a I’atome d’azote et porte une charge nulle. C’est pourquoi, dans ce cas précis, on fait
appel au concept de résonance.

_

L’hybride de réesonance

Dans la structure de I’ion nitrate NO5~, on peut montrer expérimentalement que les trois
liaisons azote — oxygene sont identiques et que la longueur de la liaison est intermédiaire
entre celle d’une liaison simple et celle d’une liaison double. On constate en effet qu'une
liaison simple est plus longue qu’une liaison double. Dans le cas du carbone, on mesure
154 pm pour une liaison simple et 134 pm pour une liaison double.

Comme pour I’ion, aucune des trois structures de Lewis ne permet de prendre en compte
cette donnée expérimentale, on définit pour I’1on une structure « moyenne », appelée
hybride de résonance. Dans cette structure, on considére que la paire d’électrons qui
assure la double liaison se délocalise et que les deux électrons se répartissent sur 1’entie-
reté de I'ion. Les structures (a), (b) et (c) sont appelées « structures de résonance » ou
« structures limites » ou « formes limites » : elles sont fictives et reliées au moyen
de fleches doubles («>). Dans I’hybride de résonance, la délocalisation des €lectrons
de la paire est représentée par des traits pointillés. L hybride de résonance est souvent
présenté comme le portrait-robot d’une molécule : c’est sous cette forme qu’on trouve
la molécule dans la nature.

(@) +— (b) «— (0)

Hybride de résonance

Le concept de résonance et de délocalisation est envisagé dans de nombreux composés
organiques, notamment dans les polyenes conjugués, c¢’est-a-dire dans les molécules qui
alternent doubles et simples liaisons, comme par exemple dans le B-caroténe :

RV Vo VO 75 Y Y Y Wl N

Molécule de B-caroténe

Le B-caroténe est un pigment de couleur orange, dimére de la vitamine A et important
pour la photosynthese.

3.Lamolécule
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Exceptions a la regle de I'octet

Si la plupart des composés présentent des structures de Lewis ol les atomes constitutifs
respectent la régle de 1’ octet, il existe cependant des exceptions a cette régle. N’ obéissent
pas a la regle de I"octet :
— les molécules dont le nombre d’électrons de valence est impair : elles sont appelées
« radicaux libres ». Ce sont des especes tres réactives porteuses d’électrons célibataires
(WWW) ;
— les molécules dont I’atome central appartient aux familles 1, 2 ou 3.
Exemple : L’atome d’aluminium (dans AICl,) ne peut s’entourer que de six €élec-
trons au lieu de huit (exception par défaut a la régle de I’octet) ;

— les molécules capables d’étendre leur coque valencielle au-dela de I’octet grace a la
présence d’orbitales d : ces molécules ont nécessairement un atome central appartenant
a la 3¢ période (ou plus), comme par exemple PCl; et SF, (exception par exces a la regle
de I’ octet).

_

Les longueurs et eénergies de liaison

Dans les structures moléculaires, les liaisons chimiques sont généralement caractérisées
par leur longueur et leur force (ou énergie).

La longueur de la liaison est la distance qui sépare les noyaux de deux atomes unis
par liaison covalente.

L’énergie de liaison est la quantité d’énergie nécessaire pour briser une mole de
liaisons covalentes qui unissent des atomes gazeux entre eux. Quelques-unes de ces
grandeurs sont reprises dans le tableau ci-dessous :

Liaisons Longueur (pm) Energie (k] - mol-1)
C—H 110 414
c—o0 143 360
C—N 147 305
c—da 178 339
C—C 154 347
= 134 614
E=E 121 839
H—H 74 436
H—O0 96 467
H—Cl 127 427
0—0 148 204
N—O 144 201
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Tres clairement, ces deux parametres dépendent de la nature des atomes qui se
combinent et du nombre d’€lectrons partagés. En effet, les liaisons covalentes peuvent
étre simples (une seule liaison), doubles (deux liaisons) ou triples (trois liaisons).

La longueur d’une liaison de méme nature entre deux atomes donnés varie peu d’une
molécule a I’autre : la longueur d’une liaison simple C—C dans un composé a deux atomes
de carbone (éthane) ou a 12 atomes de carbone (dodécane) est la méme, soit 154 pm. La
rupture de ces liaisons requiert également la méme énergie, soit 347 kJ - mol~!.

Ces deux grandeurs (longueur et énergie) sont déterminées expérimentalement et le
tableau ci-dessus affiche des grandeurs moyennes. Celles-ci peuvent servir a évaluer les
variations d’énergie associées aux réactions chimiques.

AE Atomes
Ruptures .
de liaisons Formation
de liaisons
Réactifs
e |
l Produits
Libération d’énergie

Dans le diagramme ci-dessus, il faut fournir de I’énergie aux réactifs pour qu’ils se
décomposent en atomes libres. Les atomes libres qui se recombinent en produits liberent
une quantité plus grande d’énergie. Le bilan global se traduit par une libération d’énergie
lorsqu’on transforme les réactifs en produits.

Dans le diagramme ci-dessous, il faut fournir de 1’énergie aux réactifs pour qu’ils se
décomposent en atomes libres mais cette fois, les atomes libres se recombinent en produits
en libérant une quantité d’énergie plus petite de sorte que le bilan global se traduit par
une absorption d’énergie lorsqu’on transforme les réactifs en produits.

AE Atomes
Formation
de liaisons
Ruptures
de liaisons Produits
-
Réactifs t
Absorption d’énergie

3.La molécule
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Théorie de Lewis

m Le nombre total d’électrons de valence dans l'ion phosphonium, PH,*, est:

da. 8 dc. 10 de 18
ab.9 ad.12

Le nombre total d’électrons de valence dans lI'ion phosphate, PO43‘, est:

d a. 26 dc 29 de. 32
d b. 28 a.d. 30

En général, combien de liaisons covalentes normales les atomes des éléments
H, C, O et N forment-ils dans une molécule qui ne comporte que des liaisons

simples ?
Ja.1,4,3,5 Qcl,2 2,3 Qe 1,2,2,3
db.2,4,2,5 ad.1,4,2,3

Electronégativité et pourcentage de caractére ionique

m Parmi les composés suivants, lequel ne posséde pas, a la fois, des liaisons
ioniques et covalentes ?

0 a. CaCOq 0 c. Ba(NO3), 0 e. (NH,);PO,
J b. Sr3N, U d. MgsQ,

E Aprés avoir classé chacun des composés suivants : Ca0, Sg, AlBr3, ICl, Na,5, SiO,
et LiBr dans 'une des catégories suivantes, proposez la catégorie qui contient le
plus de composés.

1 a. 0 - 20 % de caractére ionique

1 b. 20 - 40 % de caractere ionique

=)

§ 1 c. 40 - 60 % de caractére ionique

a 1 d. 60 - 80 % de caractére ionique

LN

o 1 e. 80 - 100 % de caractére ionique

(o]

© m Dans lequel de ces composés trouve-t-on la liaison chimique de caractére ionique
% le plus marqué ?

> J a. N,0, Q c. HF Q e. IBr

S 3 b. H,0 Q d. Co,
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Parmi les composés KF, IBr, MgS, NO, CaO, NaBr, Br, et HCI, lesquels sont ioniques ?

a. KF, Ca0O, NaBr

b. KF, MgS, Ca0O, NaBr
c. IBr, NaBr, Br,, HCI
d d. IBr, NO, Br,, HCI

1 e, KF, Ca0, NaBr, HCI

L

[

m Classez les liaisons suivantes par ordre croissant de polarité : {
0—S, P—S, 5—CIl, 0—Se, Sh—Se
J a. 0—S, 0—Se, Sh—Se, P—S, S—Cl
4 b. 0—Se, 0—S, S—Cl, P—S, Sh—Se
a c. P—S, Sb—Se, S—CI, 0—S, 0—Se
2 d. Sb—Se, 0—Se, S—CI, 0—S, P—S e
1 e. P—S, S—Cl, Sb—Se, 0—S, O—Se (

E Classez les liaisons suivantes par ordre de % de caractére ionique décroissant :
0—0, 0—Cl, O—Na, Al—CI, P—CI
4 a. Al—ClI, P—CI, O—CI, 0—0, O—Na
a b. 0—0, 0—Cl, P—CI, Al—CI, O—Na \
1 ¢. 0—Na, Al—CI, P—CI, 0—0, 0—ClI
4 d. 0—Na, AlI—CI, P—CI, 0—Cl, 0—0
4 e. Al—CI, P—CI, 0—Na, 0—CIl, 0—0

m Quelle est la liaison covalente la plus polarisée ?

a a. F—F ac. C—Cl 0 e. P—ClI

4 b. B—CI 4 d. H—Cl ;

Edifices polyatomiques

m Dans quel composé observe-t-on une triple liaison ?

da. Co, 0 c. CN- O e. CHy
0 b. CH, Q d. CgHe
Parmi les espéces diatomiques suivantes, laquelle posséde la liaison la plus
longue ?
0 a. NO* OcCO O e. Ny* 2
2b.0, Qd. o, ]
‘W
. i ) [-]
Dans la meilleure structure de Lewis de la molécule d’ozone O, la charge formelle £
portée par I'atome d’oxygéne central vaut : 2
da. -2 QcoO Qe +2 "
b, -1 ad. +1
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m Parmi les atomes N, P, O, S, F et Cl, lesquels peuvent étendre leur octet ?

Ja NPSF Dc0,5,C JePSF
4 b.PS,Cl ad.0,P S, Cl

m Soient les composés IF;, C,H,, SiF, et NO,. Dans certains d’entre eux, tous les

atomes obéissent a la regle de I'octet. Lesquels ?

d a. IFs et C,H,
d b. CH, et SiF,
O c. SiF, et NO,
d d. NO, et C5H,
d e SiF et IFg

Dans la meilleure des structures de Lewis de la molécule ICl;, quelle est la charge
formelle de 'atome 1 ?

Ja.0 ac -1 Qe -2
d b. +1 ad. +2

Dans quels composés plusieurs structures de résonance sont-elles utilisées pour
décrire les liaisons ?

O a. BFy et NH,* 0 c. CHCI; et CIO5~ O e. ClO;™ et NO5~
J b. NO3™ et NH,* O d. NH,* et CHCly

Parmi les molécules suivantes, laquelle ne représente pas une exception a la
régle de l'octet ?

4 a. OF, 4 c. Bel, U e. BBryg
d b. ICl, a d. Clo,

Dans I'anion 5042‘, combien de doubles liaisons doit-on introduire dans la
structure pour que la charge formelle du soufre soit réduitea 0 ?

da.0 Qec?2 de 4
db. 1 ad. 3

Lequel de ces cing composés hypothétiques est paramagnétique ?

d a. Cl,0 d c. Cl,0, Q e. Cl,0,
4 b. ClO, 4 d. Cl,04
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Réponses

Théorie de Lewis

i

a. Dans PH,*, le nombre d’électrons de
valence=5e (P)+4 x1 e (H)-1e (charge+)
=8e.

e. Dans PO,3", le nombre d’électrons de
valence=5e (P)+4x6e (0)+3 e (charge -)
=32e

d. La représentation de Lewis des éléments
H, C, O et N est la suivante :

Les liaisons covalentes normales sont réa-
lisées lorsque chague atome de la liaison
met en commun un électron. Afin de savoir
combien de liaisons covalentes normales ces
atomes peuvent former, il suffit de compter
pour chacun d’eux le nombre d’électrons
célibataires qu’ils possedent : un pour
I’hydrogéne (monovalent), quatre pour le
carbone (tétravalent), deux pour I'oxygéne
(divalent) et trois pour I'azote (trivalent). lls
forment respectivement 1, 4, 2 et 3 liaisons
covalentes simples. Notons que I'azote peut
étre pentavalent dans certaines molécules.

Electronégativité et pourcentage de caractére ionique

4.

b. Dans Sr3N,, Ay = 3,0(N) - 1,0(Sr) = 2,0. Les
liaisons sont donc uniquement ioniques.
Dans les autres composés [CaCO5, Ba(NO3),,
MgsO, et (NH,)3PO,], une liaison de type
ionique lie le radical au métal (ou au cation
pour NH,"), tandis qu’au sein du radical, les
atomes sont liés entre eux par des liaisons
covalentes :

- CO;3%: Ay =3,5(0) - 2,6(C)=0,9

- NO3™ : Ay = 3,5(0) - 3,0(N) = 0,5

-50,% : Ay =3,5(0) - 2,6(5) = 0,9

-PO,3 : Ay =3,5(0) - 2,15(P) = 1,35

c. Ay de tous les composés peut étre calculée
grace a la Table 3 des Tables de constantes :
-Ca0:Ax=3,5-1,0=2,5
-SgiAx=26-26=0,0

- AlBry :Ax=2,85-1,5=1,35

-ICl: Ay =3,15-2,65=0,5
-Na,S:Ax=26-09=1,7
-Si0,:Ax=3,5-1,9=1,6

- LiBr:Ax=2,85-1,0=1,85

Grace au graphigue du pourcentage de carac-
tére ionique en fonction de la différence
d’électronégativité, les composés peuvent
étre classés dans les différentes catégories
proposées (en fonction de Ay) :

75

50

25

% C.1.

0 1 2 3

Différence d’électronégativité

-0 - 20 % de caractére ionique

(A < ~1,0): Sg, IC

- 20 - 40 % de caractéere ionique
(~1,0 <Ay < ~1,4) : AlBr;

- 40 - 60 % de caractére ionique

(~ 1,4 < Ay <~ 2,0) : Na,S, SiO,, LiBr
- 60 - 80 % de caractére ionique
(~2,0 <Ay <~2,6):Ca0

- 80 - 100 % de caractére ionigue

(Ay > ~ 2,6) : néant

C'est donc la catégorie « 40 - 60 % de
caractere ionique » qui contient le plus de
composés.

c.Dans HF, Ay =4-22=1,8
— liaison ionique (Ay > 1,7)
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Dans les autres substances, les liaisons sont
covalentes car Ay < 1,7 :
-N5O4:Ax=3,5-3,0=0,5
-H,0:Ax=35-2,2=1,3
-CO,:Ax=35-26=09
- IBr: Ay =2,85-2,65=0,20

7. a. Ay de chaque liaison composant la molé-
cule peut étre calculée grace a la Table 3 des
Tables de constantes :
-KF:Ax=4,0-0,8=3,2
- IBr: Ay =2,85-2,65=0,2
-MgS:Ax=26-12=1,4
-NO:Ax=3,5-3,0=0,5
-Ca0:Ax=35-1,0=2,5
- NaBr: Ay =2,85-0,9=1,95
- Bry : Ay =2,85-2,85=0,00
-HCl: Ax=3,15-2,2=10,95

Sont ioniques, les composés dont la liaison
relie deux atomes de Ay supérieure a 1,7,
soit plus de 50 % de caractére ionique : KF,
CaO, NaBr.

8. ¢ Ay de chaque liaison peut étre calculée a
partir de la Table 3 des Tables de constantes :
-0—S:Ay=3,5-2,6=0,9
-P—S:Ax=26-2,15=0,45
-S—Cl:Ax=3,15-2,6 =0,55
-0—Se:Ax=3,5-2,45=1,05
-Sb—Se : Ay=2,45-2,05=0,4

Edifices polyatomiques

11. c. Représentons ces composés (CO,, C,H,,
CN~, CgHg et CHy) en structure de Lewis :

H H
“IC=NI|

o

Une triple liaison ne s'observe que dans CN".

12. b. Une liaison simple est plus longue qu’une
double liaison (voir fiche 6) et une double
liaison est plus longue qu’une triple liai-
son. Représentons tout d’abord la structure

10.

IN=0I* “10—O0

Le classement par ordre croissant de pola-
rité (Ay classées par ordre croissant) sera le
suivant :

P—S, Sb—Se, S—CI, 0—S, O—Se

d. Le % de caractére ionique augmente avec
Ay (voir graphique QCM, réponse 5).

Ay est calculée grace a la Table 3 des Tables
de constantes :
-0—0:Ax=3,5-3,5=0,0
-0—Cl:Ay=3,5-3,15=0,35
-0O—Na:Ax=35-09=26
-Al—Cl:Ax=3,15-1,5=1,65
-P—Cl:Ax=3,15-2,15=1,00

La classification par ordre de % de carac-
tére ionique (et de Ay) décroissant sera par
conséquent :

0—Na, Al—CI, P—CI, 0—CI, 0—0

b. Ay de chacune de ces liaisons est calculé
grace a la Table 3 des Tables de constantes :
-F—F:Ax=4,0-4,0=0,0
-B—Cl:Ax=3,15-2,0=1,15
-C—Cl:Ax=3,15-2,6 =0,55

-H—Cl: Ay =3,15-2,2=0,95
-P—Cl:Ax=3,15-2,15=1,0

La liaison covalente la plus polaire est donc
celle avec le Ay le plus élevé, mais inférieur
al,7:B—Cl

de Lewis de chacune de ces espéces diato-
miques (NO*, O,7, CO, O," et N,*) :

e — N+
0=0,* IN=N

ic=ol &

0, est la seule particule constituée d'une
simple liaison. La liaison la plus longue se
trouve par conséguent dans cette espéce
diatomique.

@ Conseil méthodologique

On donnera toujours priorité a la régle de
I'octet (par rapport a la charge formelle...).

On choisira de ce fait :

IN=0I|* |C=0I

plutét que :
N N
IN=C [C=0
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13.

14.

15.

16.

ou I’atome d’azote (dans la premiére
molécule) et 'atome de carbone (dans la deu-
xieme molécule) n'obéissent pas a la régle
de l'octet.

d. Dans la meilleure structure de Lewis de la
molécule d'ozone Oj :

N A~ __=\
©=0—0 = 0—0=0

la charge formelle portée par I'atome
d’oxygéne central vaut : CF=6e -5e =
+1. L’atome d’oxygéne externe doublement
lié porte une charge formelle nulle. L’'atome
d’oxygéne externe simplement lié porte
une charge formelle de -1. La somme des
charges formelles est nulle.

b. A partir de la 3¢ période, les atomes
peuvent placer plus de huit électrons dans
leur coque valencielle (dans ce cas-ci : P, S
et Cl) car ils possédent des orbitales d. Les
autres atomes (N, O, et F) font partie de la
2° période.

b. Dans C,H, et SiF,, les atomes de carbone
et de silicium sont entourés respective-
ment de 4 liaisons, donc de 8 électrons. lls
obéissent ainsi a la régle de I'octet.

Les autres composés, quant a eux,
n’obéissent pas a la régle de I'octet : dans
NO, l'azote est déficient en électrons : il
n’est entouré que de 7 e~

s = n N
©=K—0l +— 0—N=0
dans IF; : I'iode dépasse I'octet : il est
entouré de 10 e~
Wb@
i I \F\
IFIN

a. La charge formelle (CF) est obtenue en fai-
sant la différence entre le nombre d’électrons
de valence (NEV) présents sur un atome libre
et le nombre d’électrons de valence qu’on
peut associer a un atome lié dans une struc-
ture de Lewis.

18.

0
| — I
cl

Dans ICl3, I'atome d’iode est entouré de trois
liaisons simples (3 e”) et de deux paires non-
liantes (4 ) :

NEV - atome libre : 7

NEV - atome lié : 7

+CF=7e -7e =0

— | =
‘g_\l/_gl

e. Pour représenter ClO5™ et NO3™, plusieurs
structures de résonance sont utilisées :

| N r /()\ R - /o\ e
— | _ | "
[o—c—=9)

P _
[ O0=C—0l)

Y (o ) [ @ T
i

—* [ =
B=N=0

I0— N—O|
\— —/

Le symbole <»signifie que chacune des struc-
tures représentées est une forme limite de
la molécule. La forme réelle de la molécule
est intermédiaire entre ces différentes struc-
tures. Par contre, pour les autres composés
(BF3, NH,* et CHCI3), une seule structure est
suffisante :
— H & H

| = |
H—N—H E—C—
|F—8—FI | -

- - H ICll

a. La seule molécule ne constituant pas une
exception a la regle de I'octet est OF, :
IF—O—F]I

En effet, 'atome d’oxygéne ainsi que les
deux atomes de fluor sont entourés chacun
de huit électrons. Pour les autres molé-
cules proposées, |'atome central constitue
a chaque fois une exception a la régle de
I"octet. Il a soit trop peu d’électrons (Bel,
et BBr3) :

IBr|
| 1—Be—I|I \Er—B—ErI

B n’est entouré que
de six électrons.

Be n’est entouré que
de quatre électrons.

... soit trop d’électrons (CIO, et ICI3) :

QCM

123



124

19.

PN |?

0=Cl=0 _ =

B = R — =
IC= ] —Cl]

Cl est entouré de

. | est entouré de
11 électrons.

10 électrons.

Cependant, dans toutes ces molécules, les
charges formelles des atomes sont nulles.

c. Dans I'anion 5042’, pour que la charge
formelle du soufre soit réduite a 0, il faut
délocaliser deux doublets d’électrons non-
liants. Comme le soufre appartient a la
troisieme période, c’est parfaitement pos-
sible grace aux orbitales 3d vacantes : CF =
be -6e =0

Il faut donc introduire deux doubles liaisons
dans la structure.

|? s
AR
@—f—g

10

20. b. Afin de trouver 'oxyde de chlore para-
magnétique parmi ces cing composés, il
suffit de calculer le nombre d’électrons
de valence de chacun d’eux. Le composé
ayant un nombre impair d’électrons de
valence se verra constitué d'un électron non
apparié, ce qui lui confére des propriétés
paramagnétigues.

Dans CI,0, le nombre d'électrons de valence
=2x7e (Ch+1x6e (0)=20e"

Dans CIO,, le nombre d’électrons de valence
=1x7e (Ch+2x6e (0O)=19 e

Dans Cl;,0,, le nombre d’électrons de valence
=2x7e (CD+4x6e (0)=38e"

Dans Cl,Og, le nombre d’électrons de valence
=2x7e (Ch+6x6e (0O)=50e"

Dans Cl,05, le nombre d’électrons de valence
=2x7e (Ch+7x6e (0)=56e"

Seul le dioxyde de chlore (CIO,) posséde un
nombre impair d’électrons de valence. Il est
donc paramagnétique.
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Vrai ou faux

11.

L2
13.

14.

15.

16.

Les molécules sont des entités qui se conservent au cours des réac-
tions chimiques.

Les liaisons chimiques sont le résultat d’un compromis entre les
forces attractives et répulsives qui s’exercent lorsque deux atomes
se rapprochent I'un de I'autre.

Il faut fournir de |I'énergie pour former une liaison entre, par exemple,
deux atomes d’hydrogéne.

Tous les électrons d’un atome peuvent participer a la formation de
liaisons chimiques.

Les liaisons ioniques sont le résultat de I'attraction entre deux atomes
de nature différente.

Si deux non-métaux s’associent, il se forme toujours une liaison cova-
lente (polarisée ou non).

La formation des liaisons ioniques et covalentes libére des quantités
d’énergie d’ordre de grandeur semblable.

Seuls certains atomes des éléments du tableau périodique peuvent
obéir a la régle de I'octet.

Certaines liaisons covalentes peuvent étre de coordination pure.

La charge formelle associée a un atome est obtenue en faisant la
différence entre le nombre d’électrons que cet atome posséderait s'il
était libre et le nombre d’électrons de valence qu’on peut lui associer
dans la structure de Lewis considérée,

Certaines structures de Lewis sont incompatibles avec la régle de
I'octet.

La charge formelle du carbone dans le CO, est +1.

Dans le cation H;0%, la charge positive est portée par I'atome
d’oxygene.

Pour étre polarisée, une liaison covalente doit unir deux atomes d’élé-
ments présentant une différence d’électronégativité = 0,3.

Une liaison covalente présente toujours un certain pourcentage de
caractére ionique.

Dans un édifice polyatomique, il y a toujours un atome central.
Celui-ci est choisi en fonction de I'électronégativité de I'élément
correspondant.

Vrai

O

O

Faux

O

O
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17.

18.

19.

20.

21.

22.

23,

24.

25.

Les atomes d’hydrogéne sont toujours des atomes périphériques atta-
chés a I'atome central.

Dans un édifice polyatomique, lorsqu’il est impossible de proposer une
structure de Lewis univoque, on fait appel au concept de résonance.

Dans une structure de Lewis, les paires d’électrons sont d'abord
distribuées sur I'atome central, et ensuite seulement sur les atomes
périphériques.

Lorsqu’il existe plusieurs formes limites d’une structure de Lewis,
on choisit celle qui accorde I'électronégativité de I'atome avec sa
charge formelle.

La somme des charges formelles d’un édifice polyatomique doit
toujours étre nulle.

Pour que tous les atomes d’une structure polyatomigue puissent obéir
a la regle de I'octet, on peut étre amené a déplacer des paires non-
liantes vers I'atome central et former des liaisons multiples.

Lorsque la position des liaisons doubles est incertaine, on choisit une
des formes limites pour représenter la molécule.

Les radicaux libres sont des entités moléculaires qui obéissent « de
facto » a la régle de I'octet.

Des liaisons doubles sont toujours plus courtes que des liaisons
simples et demandent plus d’énergie pour étre rompues.

O
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Réponses

1.

Faux. Ce sont les atomes qui se conservent
au cours des réactions chimiques. Les molé-
cules réorganisent leurs atomes entre elles.
Exemple :

HCl(aqg) + NaOH(aq) — NaCl(ag) + H,0(/)

Vrai. Lorsque deux atomes se rapprochent,
les protons chargés positivement dans le
noyau de chague atome se repoussent entre
eux, et il en est de méme pour les électrons.
Ces forces de répulsion sont contrebalancées
par les forces d’attraction qui s'exercent
entre un proton d’un atome et un électron
d’un autre atome. Lorsgu’un minimum
d’énergie potentielle est atteint, les atomes
sont dans un état stable qui correspond a la
formation d’une liaison chimique.

Faux. On récupére de I’énergie lorsqu’une
liaison se forme (environ -437 kJ - mol™!
dans le cas d’une liaison entre deux atomes
d’hydrogéne). C’est pour rompre une liai-
son qu’il faut fournir de I’énergie (environ
+437 kJ - mol! dans le cas de la molécule
de dihydrogéne).

Faux. Seuls les électrons des orbitales
externes, aussi appelés électrons valen-
ciels peuvent, lors d’un choc entre deux
molécules, se réorganiser pour former de
nouvelles liaisons chimiques. Les électrons
du coeur ne participent pas a la liaison.

Vrai. Pour autant que les atomes appar-
tiennent 'un aux métaux, |'autre aux
non-métaux et que le Ay > 1,7. Deux non-
métaux forment entre eux une liaison
covalente.

Vrai. Pour que la liaison soit polarisée, il
faut que la différence d’'électronégativité
entre les deux atomes soit supérieure a 0,3.
Ce n'est pas le cas, par exemple, dans une
liaison entre le phosphore et I'hydrogéne.
Deux atomes identiques peuvent s'associer,
la liaison n'est, dans ce cas, pas polarisée.

Vrai. Les formations de liaisons ioniques et
de liaisons covalentes liberent toutes deux
quelques centaines de kilojoules.

10.

11,

Vrai. La régle de 'octet ne s’applique pas,
par exemple, a I'atome d’hydrogéne qui ne
peut accepter que deux électrons dans son
orbitale s. De méme, le bore et I'aluminium
ne possédent que trois électrons valenciels.

Vrai. Une liaison de coordination se forme
lorsqu’'un atome possédant un doublet
non-liant met celui-ci en commun avec
un atome qui possede une orbitale vide.
Exemple : H,0 + H* — H3;0*. Une fois for-
meées, les liaisons de coordination sont
indiscernables des liaisons covalentes
normales.

Vrai. Dans une structure de Lewis, la charge
formelle d'un atome se calcule en faisant la
différence entre le nombre d’électrons valen-
ciels gu’on trouve sur un atome de cette
nature lorsqu’il est libre et le nombre d’élec-
trons de valence qu’on peut associer a cet
atome lié. Ce dernier nombre est obtenu en
comptant les deux électrons des paires non-
liantes appartenant a I'atome et un électron
par liaison chimique dans lequel ’atome est
engagé.

Exemple : Dans la molécule de NCl;, la charge
formelle de I'azote est nulle.

- Dans I'atome libre, I’'atome d’azote com-
porte un doublet non-liant et trois électrons
célibataires.

- Dans I'atome lié, I'atome d’azote possede
un doublet non-liant et les trois liaisons
apportent chacune un électron ; ce qui fait
cing au total comme dans 'atome libre.
Il N’y a donc pas de charge formelle sur
I’atome d’azote.

Vrai. Notamment dans les molécules qui
possédent un nombre impair d’électrons.
Par exemple, dans la molécule de NO,
(17 électrons), I’atome d’'azote est entouré
au départ de cing électrons. Le déplacement
d’'une paire externe permet a I’atome d’azote
de s’entourer de sept électrons, le déplace-
ment de deux paires externe entoure |I'atome
d’azote de neuf électrons. Cette repré-
sentation est impossible puisque I'azote
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12.

13.

14.

15.

16.

1.7,

18.

appartient a la deuxiéme période et ne peut
donc étendre sa coque valencielle.

Faux. Le carbone est doublement lié a chacun
des atomes d'oxygéne. Les deux doubles
liaisons apportent chacune deux électrons ;
ce qui en fait quatre au total, comme dans
I’atome libre. La charge formelle du carbone
est donc nulle.

Vral. Il y a un doublet non-liant sur I'atome
d’oxygeéne et les trois liaisons O—H apportent
chacune un électron. Il y a cinq électrons de
valence dans I'atome lié au lieu de six comme
dans I'atome libre. L’atome d’oxygéne lié a
perdu un électron, il est donc porteur d'une
charge positive.

Vrai. Lorsque la différence d’électronégati-
vité est inférieure a 0,3, on considére que
la liaison est covalente pure (elle contient
moins de 5 % de caractére ionique). Entre 0,3
et 1,7, les liaisons sont considérées comme
polarisées. Au-dela de 1,8, les liaisons pos-
sédent plus de 50 % de caractére ionique et
sont considérées comme ioniques.

Vrai. Voir fiche 4. Le composé ionigue par
excellence, NaCl (Ay = 2,25), ne possede en
fait que + 70 % de caractére ionique, les 30 %
restant sont de la covalence. CsF (Ay = 3,3)
posséde + 95 % de caractere ionique, il reste
néanmoins 5 % de covalence.

Vrai. Dans la majorité des cas, I’atome
central est celui auquel est associée |'élec-
tronégativité la plus faible. Les oxacides sont
une exception (Exemple : HCIO).

Faux. Les atomes d'hydrogéne sont toujours
des atomes périphériques mais ils ne sont
pas toujours attachés a I'atome central. Dans
les oxacides, les atomes d’hydrogéne sont
fixés sur les atomes d’'oxygéne. Exemple :
dans H3POy, les trois atomes d’hydrogéne
sont fixés sur trois des atomes d’oxygéene
et non sur I'atome de phosphore.

Vrai. Lorsque la position d’une liaison double
peut se faire de facon équivalente a diffe-
rents endroits, on génére des formes limites.
Celles-ci sont fictives et aucune d’elles ne cor-
respond & la structure réelle de la molécule
ou de I'ion. On choisit une structure intermé-
diaire, gu’on appelle hybride de résonance
pour constituer le « portrait-robot » de la

19.

20.

2.

22,

particule. Exemple : NO3_ est représenté par
un hybride de résonance.

Faux. C’est le contraire : les électrons sont
placés par paires non-liantes sur les atomes
externes (sauf H) en respectant la regle de
I'octet. Ensuite, s'il reste des électrons, on
les place sur I'atome central si ce dernier
appartient a la 3% période et peut dépasser
I'octet.

Vrai. Un atome électronégatif (comme le
chlore ou le fluor qui attirent les électrons
vers eux dans une liaison covalente) essaie
d’acquérir une charge négative plutoét que
positive.

Faux. La somme des charges formelles est
nulle dans les édifices polyatomiques non
chargés (molécules). Dans les ions polyato-
miques, la somme des charges formelles doit
étre égale a la charge portée par |'édifice.
Exemple : dans NO3_, la charge formelle de
I'azote est +1, celles des trois atomes d’oxy-
gene sont 1 x 0 et 2 x (-1). Au total, +1 + 0
+ 2 x (-1) =-1 (la charge portée par |'anion).

Vrai. Dans la structure de Lewis « initiale », la
molécule de CO, se représente comme suit :

:§—c—§:

Le nombre total d’électrons de valence est
de 16. Quatre électrons servent a former les
deux liaisons simples, il reste douze électrons
a répartir, sous forme de doublets non-liants,
sur les atomes périphériques. Dans ces
conditions, les deux atomes d'oxygéne sont
entourés de huit électrons (une paire liante
et trois paires non-liantes). L’atome de car-
bone est entouré de quatre électrons (deux
paires liantes). La coque valencielle est donc
incompléte.

Dans la structure :
0=Cc=0

Cette fois, les deux atomes d’'oxygéne sont
entourés de huit électrons (une liaison
simple, une liaison double et deux doublets
non-liants). L'atome de carbone est entouré
de huit électrons (deux liaisons simples et
deux liaisons doubles).
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23.

24.

Faux. Les formes limites sont fictives, elles
ne représentent en aucun cas la molécule
ou l'ion. La particule doit se représenter
par un hybride de résonance. Son existence
est confirmée expérimentalement. En effet,
dans I'hybride, les longueurs des liaisons
sont intermédiaires entre celles des liaisons
simples et celle des liaisons doubles.

Faux. Les radicaux libres sont des espéces
qui ne peuvent pas obéir a la régle de I'octet,

25.

elles sont toujours déficitaires d'un électron ;
ce qui les rend particulierement réactives,
I’électron célibataire cherchant a s'apparier.

Faux. Dans le cas du carbone, la longueur
d’une liaison double vaut 134 pm, celle d'une
liaison simple vaut 154 pm. Les énergies
sont respectivement de 615 k) - mol™! pour
la double liaison (o + m) et 347 kJ - mol~! pour
la simple. Ces valeurs montrent qu'une liai-
son rt est plus fragile qu’une liaison simple o.

129
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Exercices

2

Décrivez les interactions qui se créent lorsque deux atomes de fluor se rapprochent l'un
de I'autre pour former une liaison simple.

Sachant que I'énergie de liaison H—I vaut -299,0 kJ - mol™!, quelle quantité d'énergie
(k) - mol™') en excés pourra-t-on récupérer si un photon de longueur d’onde égale a
254 nm est utilisé pour rompre la liaison dans H—I ?

Les structures de Lewis suivantes sont incorrectes, expliquez pourquoi.

a) H—C=N H
- Nee e
d) T

0
b) H=C=C=H e) H—O—F:

9 0—Cc—0

Le naphtaléne (C,,Hg) est une molécule organique qui présente le squelette de liaisons

simples suivant :

Dessinez deux formes limites de I’'hybride de résonance de cette molécule et représentez
I"hybride de résonance.

Expliquez la différence entre électronégativité et affinité électronique.

L’hybride de résonance est parfois comparé a une mule qui résulte du croisement d’un
cheval avec un dne. Une deuxiéme analogie consiste a comparer I'hybride a un rhinocéros
qui serait issu du croisement entre un dragon et une licorne. Laquelle de deux analogies
vous parait la plus correcte ?

En vous servant uniquement de la position des éléments dans le tableau périodique,
disposez les éléments de chaque ensemble selon I'ordre croissant probable de leur
électronégativité :

a)l, Rb, Sb

b) Cl, P, Sb

c) Cs, Li, Na
d)C, 0, Ga

e)B, F, N

Comment le pourcentage de caractére ionique d'une liaison est-il relié a la différence
d’électronégativité entre les deux atomes liés ?

En phase gazeuse, NaCl a un moment dipolaire de 9,001 Debyes et la distance reliant
I'atome de chlore a I'atome de sodium est de 236,1 pm. Calculez, en vous servant de la
relation p = Q x r, le pourcentage de caractere ionique de la liaison entre le chlore et le
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10.

11.
12.

13.

14.

15.

16.
17.

18.

19.

sodium dans la molécule de NaCl. (Ces notions seront revues en détail dans le chapitre 4
consacré a la géométrie moléculaire.)

Sachant que le pourcentage de caractére ionigue de la liaison dans la molécule de HCI
gazeux est de 18,5 %, et que la longueur de la liaison est de 127,5 pm, calculez la valeur
du moment dipolaire (en Debye) du HCI gazeux. (Ces notions seront revues en détail
dans le chapitre 4 consacré a la géométrie moléculaire.)

Quelle liaison est la plus forte : une liaison S—S ou une liaison Se—Se ? Expliquez.
Décrivez la différence entre le comportement de Na-O-H et celui de CH3-O-H en solution
aqueuse. Laquelle des deux solutions sera la meilleure conductrice d'électricité ?

Etablissez les structures de Lewis des composés suivants : HNO,, NOCI, ion ammonium,
ion phosphate, ion perchlorate, ozone, ion sulfite, SClg, H,CO, AICI;, CH,Cl,, HCONH,,
HCIO3, H,50,, S,03%, IF,~, HCOO~

a) Indiquez pour chaque composé les diverses structures possibles et donnez la valeur
de la charge formelle des différents atomes.

b) Représentez les formes limites ainsi que I'hybride de résonance, si nécessaire.

Assignez une charge formelle a chaque atome des structures limites de la molécule de
monoxyde de diazote.

Proposez deux structures limites équivalentes de I'ion hydrogénocarbonate, puis écrivez
I'hybride de résonance.

Donnez trois exemples de composés qui n'obéissent pas a la régle de I'octet. Expliquez.

Combien de paires d'électrons non-liantes trouve-t-on dans les structures suivantes ?
Indiquez-les dans la structure de Lewis.

HCI, H,S, CH,, NH3, ICl,, OH-, CI-, RCOOH

La molécule d’All5 ne respecte pas la régle de I'octet au niveau de I'aluminium. Dessinez
trois structures de résonance qui permettraient, a la fois a 'aluminium et a I'iode, d’obéir
a la régle de 'octet. Quelle serait dans ce cas la charge formelle des atomes ?

Ni le CO,, ni le SO, ne se dimérisent. Par contre, NO, se dimérise en N,0,. Expliquez
pourquoi en vous servant des structures de Lewis.

Identifiez les familles auxqguelles X pourrait appartenir dans les composés suivants :
XF5, X3P0Oy, X5(50,)3, X,03, NayX, XPO,, MgX

131
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Réponses

1. Les liaisons chimiques sont des forces élec-
triques qui reflétent I'équilibre existant
entre forces d’attraction (entre charges de
signes opposés) et forces de répulsion (entre
charges de mémes signes). Les répulsions
s’exercent entre d’une part les électrons
d’atomes différents (e~ - e”) et d’autre part
entre les protons (p* - p*) de ces deux
atomes. Les forces d’attraction s’exercent
entre le proton d’'un atome et les électrons
de l'autre atome.

L’énergie potentielle tend vers 0 lorsque les
deux atomes sont a une distance infinie I'un
de 'autre. Ensuite, au fur et a mesure de
leur rapprochement, I'énergie potentielle
diminue, la résultante des forces d’attraction
étant supérieure a la résultante des forces
de répulsion.

L’énergie continue a décroitre jusqu’a ce que
les deux types de force s’équilibrent.

L’énergie d’interaction est inférieure a celle
des atomes isolés.

Si on essayait de rapprocher les deux
noyaux a des distances inférieures, on serait
confronté a des répulsions trés importantes.

Calculons I'énergie émise par une mole de
photons a 254 nm :

E =h-v.N,=h-£.N
v A X

chimique A

108 m .
= 66251034 .5 x200-10"m-5
254102 m
% 6,022 - 1023 mol!
E.. . =471210) - mol! = 471,2 kJ - mol™!
chimique
L'énergie de liaison H—I vaut

-299,0 kJ - mol-!. L’énergie de dissociation
de la liaison H—I vaut + 299,0 kJ - mol-!.

La quantité d’énergie en excés sera donc
égale 3 471,2 kJ - mol™! -299,0 kJ - mol™! =
172,2 kJ - mol-!

Structure Structure
incorrecte correcte
a) H—C=N H—C=N|
b)y—C=C=H H—C=C—H
9 G—c—8 ©—c=0
H
N H\c Fl
d) L e
../ /
0 |9/
e) H—O=F: H—O—F|

Explication

Le nombre d'électrons de valence est incorrect :
e"devalence=1x5eN)+1x1eH+1x4e(C)=10e"
Or, dans la structure proposée, nous comptons six paires
d'électrons, soit 12 e~.

Le nombre d'électrons de valence est incorrect :
e"devalence=1x5eN)+1x1eH+1x4e(C)=10e"
Or, dans la structure proposée, nous comptons six paires
d'électrons, soit 12 e,

L'atome de carbone a quatre électrons de valence. Le nombre
total d'électrons de valence est donc incorrect. De plus, aucun
atome n'obéit a la régle de 'octet.

Dans la structure proposée, I'atome d'oxygene n'obéit pas
a la régle de I'octet, et les charges formelles des atomes
d’oxygéne et de carbone ne sont pas nulles.

L'atome de fluor dépasse I'octet. Or, il fait partie de la 2¢
période et ne peut étendre son octet. Les charges formelles
des atomes d'oxygene et de fluor ne sont pas nulles.
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4.

Voici deux formes limites de I'hybride de
résonance du naphtaléne (CyyHg) :

H H H H
H H H H
L, — O
H H H H
H H H H

Hybride de résonance :

H H
be@d
H H

H H

Le cercle au centre d'un cycle symbolise
la délocalisation des électrons sur les six
atomes de carbone.

L’électronégativité est une notion introduite
par L. Pauling pour décrire I'aptitude dont
dispose un atome pour s'attirer les électrons
de la liaison covalente dans laquelle il est
impliqué. L'affinité électronique est I'énergie
qu'il faut fournir a un atome gazeux pour
qu’il puisse prendre un électron et se trans-
former en anion gazeux.

Alg)+1e —A(g)

La deuxiéme analogie parait plus correcte
puisque le dragon et la licorne corres-
pondent a des animaux fictifs, c’est-a-dire
qui n'existent pas, contrairement a I'dne et
au cheval. Ceci correspond parfaitement a
la notion de formes limites en chimie. On ne
trouvera jamais la molécule sous une de ses
formes extrémes, mais bien toujours sous la
forme de son hybride de résonance.

L’électronégativité croit de gauche a droite
au sein d’une période et de bas en haut au
sein d’une famille

— ordre croissant probable de leur
électronégativité :

a) tous ces éléments sont dans la 5¢ période ;
leur nombre atomique Z est respectivement
53,37 et 51, d’ou la séquence d’électroné-
gativité : Rb < Sh < |

b) ZICl) =17 ; ZP) =15 ; Z(Sb) = 51
P et Sb sont dans la méme famille.
P et Cl sont dans la méme période.

—+Sh<P<Cl

€) Tous ces éléments sont dans la méme
famille, avec Z(Cs) = 55, Z(Li) = 3 et Z(Na) =
11, d’ou la séquence : Cs < Na < Li

d) Comme Ga est le plus bas dans le tableau
périodique (Z= 31) et a gauche de C et de
O, il aura I'électronégativité la plus basse. C
et O sont dans la méme période, et Z(C) =6
et Z(0) =8

-Ga<C<O

e) Tous ces éléments sont dans la 2€ période ;
leur nombre atomique Z est respectivement
5, 9 et 7, d'ou la séquence d’électronégati-
vite:B<N<F

Si on porte en graphique le pourcentage de
caractére ionigue en fonction de la différence
d’électronégativité entre deux atomes, on
obtient une courbe sigmoide dont on peut
tirer les informations suivantes :

% C.1.

100

75

50

25

0 1 2 3

Différence d’électronégativité

- seront considérées comme covalentes
normales pures, les liaisons qui présentent
moins de 20 % de caractére ionigue et
affichent dés lors une différence d’électro-
négativité (Ay) inférieure a 0,3.

- entre 20 et 50 %, soit 0,3 < Ay < 1,7, les
liaisons afficheront un caractére polarisé de
plus en plus marqué.

- au-dela de 50 % de caractére ionigue, soit
une différence d’électronégativité supérieure
a 1,7, les liaisons seront considérées comme
essentiellement ioniques.

Données : p = 9,001 Debyes = 2,997.10729
C - m (conversion grdce a la Table 1 des
Tables de constantes)

r=236,1 pm=236,1-1012m




10.

11.

12.

13.

D'aprés la relation donnée dans I'énoncé :
n=Qxr

m 29971022 C-m
Q=== 7

¥ 236,1-107'2 m
,269 -107192 C

Pour NaCl :
Q

% de caractére ionique =

charge totale d’un électron
-19
%Cl = 1,269 - 107'° C
1,60 - 10713 €
D’apreés la relation :

= 0,793 soit 79,3 %

Q = % de C.l. x charge totale d’un électron
=0,185x160-107"7 C=296 1020 C

Le moment dipolaire du HCl gazeux vaut
donc :
L=Qxr=296-102%Cx1275-10"2 m
=3,78-1073% C - m =113 Debye

Conversion grace a la Table 1 des Tables de
constantes.

Les atomes S et Se font partie de la méme
famille (Via).

Néanmoins, I'atome Se est plus gros que
I'atome S. Par conséquent, le recouvrement
des orbitales atomiques pour réaliser la liai-
son est moins efficace et la liaison Se—Se est
donc plus fragile que la liaison S—S.

Entre Na et O, Ay = 3,5 - 0,9 = 2,6. Cette liai-
son est donc a caractere ionique ; en solution
aqueuse, NaOH(s) se dissocie entiérement en
Na*(aq) et OH (aqg).

Ay entre Cet O =3,5- 2,6 =0,9. La liaison
C—O0 dans CH;0OH est covalente polarisée et
ne se dissocie pas en solution aqueuse.

La solution qui conduit le mieux I’électricité
sera, par conséqguent, la solution aqueuse de
NaOH qui sera constituée d’ions de charges
opposées.

@ Conseil méthodologique

Afin de n'oublier aucun électron de valence,
suivez toujours ces différentes étapes.

Nitrite d’hydrogéne : HNO,

- Pour commencer, on calcule le nombre
d’électrons de valence :

ITxle(H+1x5e(N+2x6e (0)=18e"-

- On choisit habituellement, comme atome
central, I’atome qui, hormis I'hydrogéne,
possede la plus petite électronégativité, soit
I'atome d'azote.

Dans les oxacides, les atomes d’hydrogéne
sont fixés sur des atomes d'oxygéne (sauf
pour H3PO3).

On soustrait 2 e” par liaison envisagée, soit
be:

(0]

r|\|—o—H
Il reste ainsi (18 -6 =) 12 e a placer.

Les électrons restants sont distribués en
paires libres sur les atomes périphérigques
de maniére a respecter la régle de I'octet, a
I'exception de I'atome d’hydrogéne qui ne
peut porter plus de 2 e au total.

\?\

N—O—H
- S'il reste des paires libres, celles-ci se
placent sur I’'atome central.

\?\

N—0—H

L’atome d’azote n'obéit pas a la régle de
I’octet. Dans ce cas, on peut déplacer un dou-
blet libre de I’'atome d’oxygéne et former une
double liaison.

9
N—0—H
Charges s =
formelles N LF=5e-5e"=0
O (double e =
liaison) CF=6e"-6e =0
O (simple cr_go-_ge=0
liaison)

H CF=1e-1e =0
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Chlorure de nitrosyle : NOCI

- Pour commencer, on calcule le nombre
d’électrons de valence :

I x5e N+ 1x6e (0)+1x7ce (Cl)
=18 e

- On choisit comme atome central I’atome
qui posséde la plus petite électronégativité.

O N d

- On soustrait 2 e” par liaison envisagée, soit
4 e ;

O—N—ClI
Il reste ainsi (18 - 4 =) 14 e~ a placer.

- Les électrons restants sont distribués en
paires libres sur les atomes périphériques
de maniére a respecter la régle de |'octet.

I0—N—Cl|

- La paire d'électrons restante est placée sur
I’atome central.

I0—N—Cl|

- L’atome d’azote n’obéit pas a la regle
de I'octet. Dans ce cas, on peut déplacer
un doublet libre d’'un atome périphérique
et former une double liaison. A ce stade,
un probléme se pose : faut-il déplacer une
paire de I'atome d'oxygéne ou une paire de
I’atome de chlore ?

Le calcul des charges formelles va aider a
répondre a cette question. Dans la structure
ci-dessus :

O: CF=6e -7¢e =-1

Cl: CF=7e -7e-"=0

Déplacer un doublet d’électrons de I'atome
d’oxygene et former une double liaison avec
I'atome d'azote annule les charges formelles
de tous les atomes :

e
o=N—il

Charges i -

formelles N SE R

0] CF=6e-6e =0
Cl CF=7e-7e =0

lon ammonium : NH,*

Charges N

formelles GR=a e =d en = 1

H CF=1le-1e =0

lon phosphate : PO 3~

i

10l 2= (o) =

% = ~
[o]] [o]]
o ¥ |?| =
— <0=T—§| — I§—|F|’—§I
(o] o)
Charges e o
formelles - CLE=5er=yer~0
(0]
(double CF=6e -6e =0
liaison)
0 GBI ep a7 e
liaison)

Hybride de résonance :

/? n \? T
— ©=(ﬁ|—§| — @:(ﬁl: >
NS NS
Charges e e
forinelles Cl CF=7e 7e =0
O (double e
liaison) LF=6e"~6e =0
O (simple  croge-7e=-1
iaison)

Hybride de résonance :

3.Lamolécule
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Trioxygéne : Oy Trichlorure d’aluminium : AICI;

= = ICl|
©—0—0 +— I0—0—C _ ]
|C—AI—Cl|

Charges O (double - -
S CF=6e -6e =0
formelles liaison) Charges Al CF=3e--3e-=0

O(central) CF=6e -5e =+] formelles
- cl CF=7e -7e =0
O(simple e e B
liaison) CF=6e-7¢=-I
Dichlorométhane : CH,CI,
Hybride de résonance : H
P A =
$=0=a H—<|:—c_n
lon sulfite : SO32- ICll
|6| = /O\ < |6| - Charges _ _
> | —|e=—|_ | —|e—|_ | o formelles C CF=4e -4e =0
o=s—ol |I0—S—Ol I0—5s=0
Cl CF=7e -7e =0
Charges P H CF=le-1e=0
formelles S CF=fe —Ge =9
O (double Lo e Formamide : HCONH
liaison) CE=be~fe =0 - 2
0
O (simple S N =
liaison) S o & -FRi=-] /C—T—H
& H
Hybride de résonance :
o )" Ch
ili arges —_— ey -
il formelles & CF=d4e -4e° =0
0] CF=6e-6e =0
N CF=5e -5e =0
2GS H CF=1le-1e =0
\CI\|/CI/
/S\
<CI/‘ |”\Ct Chlorate d’hydrogéne : HCIO;
. 7
Charges e e O—Cl—0—
Corinailas S CF=6e -6e =0 ©0=C—0—H
Cl CF=7e -7e =0 Char
. es = =
Méthanal : H,CO foraglS €l CF=7e -7e =0
‘@ Conseil méthodologique ﬁag‘:{‘;’:}b!e CF=6e-6e =0
H,CO n'est pas un oxacide : les deux atomes Bitaimel
d’hydrogeéne se fixent sur I'atome central (C). Iiaizznmn? © CF=6e-6e=0
H H CF=le-1e =0
o N
=0
h Sulfate d’hydrogéne : H,S0,
Ch )
arges e e
C CF=4e -4e =0 T—
formelles <O= S—O0—H
0 CF=6e -6e =0 |
o]
H CF=le -1e =0 |
H
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I?

Charges — i o

formelles S k=0 -6e"=0
O (double p g
Haistn CF=6e -6e =0
O (simple R m e
liaison) CF=6e-6e"=0
H CF=le-1le =0

lon thiosulfate : $,0,2"

g> 2- o 2. o .
||S|_o> - ©_IS|I_§' — @_%_@
= ol g
f((:):"::gfess S CF=6e-—6e-=0
Eagggﬁ)ble CF=6e-6e =0
Ici)agziomn?le EE=6¢ ~ 7e =-|

Hybride de résonance :

/ﬁ\ ey

7 N

Y = ?_ O
N

lon trifluoroiodato : IF;~

(Cette nomenclature un peu particuliére est
celle d’un ion complexe).

IFI
| e
|£—1—£J
IFI
Charges e ey
formelles : RESZRTS San = 1
F CF=7e -7e =0

lon méthanoate : HCOO~

0 Al
/Ol /O/
H—C\ «— H—C\
O ol
Charges L -
formelles c CF=4e -4e =0
O (double L -
liaison) CF=6e -6e =0
DISimples Gr g 2o
liaison)

Hybride de résonance :

14. Monoxyde de diazote : N,O

Cette molécule peut étre représentée par trois
formes limites de I'hybride de résonance :

Yy (2 7 < —
IN=N—0| «— N=N=0 «— IN—N=O0I

@ (b) @

Forme (a) :
Atomes N(1) N(2) (o]
NEV at. libre 5 5 6
NEV at. lié 5 4
CF 0 +1 -1
Forme (b) :
Atomes N(1) N(2) o
NEV at. libre 5 5 6
NEV at. lié 6 4 6
CF -1 +1 0
Forme (c) :
Atomes N(1) N(2)
NEV at. libre 5 5 6
NEV at. lié 7 4
CF -2 +1 +1

Hybride de résonance :

lon hydrogénocarbonate (ou bicarbonate) :
HCO;3

Formes limites de I’hybride de résonance :

o i 10 i
[ — |

I0—C—0—H 0=C—0—H

Hybride de résonance :

P T
A —
D—C—0—H

16. Voici trois exemples de composés qui

n'obéissent pas a la régle de I'octet.

3.Lamolécule
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17.

18.

- pas d’octet pour I'atome d’aluminium
dans AICI; :

IClI
|Cl—AI—Cl|
- Dans PCl; et SF¢, les atomes de phos-

phore et de soufre sont entourés de plus de
huit électrons (accroissement de la coque

valencielle) comme ce peut étre le cas pour
certains éléments a partir de la 3¢ période

WWW) :

ICl| Fi
_ |k R
ICl—P 5
= D &1
iy NIERD

Nombre de paires

Formule Structure de Lewis worcllantes
HCI H—Cl| 3
H,S H—S—H 2
|
CH, H—T—H 0
H
H—N—H
NH; | 1
ICly" U@_/l\_@ﬂi 9
OH- @—HJ_ 3
Cr- ICli 4
(o)
RCOOH [ — 4
R—C—O—H

La molécule d’All; présente un octet incom-
plet au niveau de I'aluminium.

1
| 1—Al—I |

Voici trois structures de résonance qui per-
mettraient, a la fois, a I'aluminium et a I'iode
d’obéir a I'octet :

Il I i
e = e iy
Q=Al—I| +— [1—Al—I| +— [I—Al=1

Charges A _
formelles Al Sl
lHouble  ore per g3
liaison)
I(simple N Y
liaison) Ch=7e-7e=0

19. CO, et SO, ne présentent pas d’électron non
apparié dans leur structure de Lewis :

7 5% 7 N
o=c=0 o=s—0

Par contre, NO, présente un électron
célibataire :

Afin d'apparier cet électron, NO, dimerise

en N5O, :
IO\\ /OI
A
@ Xe)
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20.

Composés

XF,

X3PO,

X3(504)3

X303

Na,X

XPO,

Famille

lla (2)
Ilb (12)

la (1)
Ib(11)

lla (13)
llib (3)
Vib (6)
VIIL(7)
etc.

Ia (13)
Va (15)
b (3)

Via

lMla (13)
lib (3)

Exemples

CaF,
ZnF,

NasPO,
Ag;PO,
Al (50,4)3
SC,(504)3
Cr2 (504)3
Mn,(SO,)3

Al,04
N0
Na,S

AIPO,
ScPO,

139

3. La molécule
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La géeometrie
moleculaire

= Molécule = hybridation sp = liaison &

= liaison covalente pure . 5p = angles de liaison

= liaison covalente . sp3 = théorie du lien
polarisée « spi3d de valence

= dipdle . sp3d? = géométrie de répulsion
= moment dipolaire = recouvrement axial = structure réelle

= structure de Lewis = recouvrement latéral ou géomeétrie moléculaire
= orbitales hybrides = liaison ¢

/

Dans ce chapitre, nous abordons la représentation tridimensionnelle (représenta-
tion 3D) des molécules. Cet aspect n’est pas envisagé par la théorie de Lewis mais
correspond néanmoins a une réalité physique aux enjeux importants.

La géométrie moléculaire s'attache a la forme spatiale des molécules observée
lorsque le nombre d’atomes dépasse deux. C’est la géométrie d’une molécule (forme
de la molécule) qui conditionne son comportement vis-a-vis des molécules voisines,
gu’elles soient de méme nature ou non. La géomeétrie va permettre de comprendre

I’existence des différents états de la matiere, qui seront décrits dans le chapitre 5.




_

Les molécules diatomiques

Lorsque la molécule ne contient que deux atomes, la géométrie ne peut étre que linéaire.
Néanmoins, la différence d’électronégativité qui existe entre les deux atomes peut
conférer a la molécule une certaine polarité.

— Dans le cas de la molécule de H,, comme les deux atomes possedent la méme
électronégativité, la densité €électronique entre les deux atomes est répartie de facon
symétrique. La liaison est définie comme une liaison covalente normale pure et non
polarisée (voir chapitre 3, fiche 4). On dit que la molécule est non polaire ou apolaire.

— Dans la molécule de HCI, comme 1’atome de chlore est plus €électronégatif que
I’atome d’hydrogene, il attire plus fortement les électrons de la liaison. La liaison est
alors covalente normale polarisée et la molécule est polaire. Dans une molécule polaire,
les atomes sont porteurs de fractions de charges ou charges partielles (8™ et &) situées
respectivement sur les deux atomes de la liaison : 6% sur I’atome le moins électronégatif
et 0~ sur I’atome le plus électronégatif. Cette séparation de charges partielles génére un
dipdle, auquel est associée une grandeur appelée moment dipolaire (1) qu’on peut, par
ailleurs, déterminer expérimentalement.

Le dipdle se représente par un vecteur dirigé dans le sens de ’attraction des électrons
et est caractérisé par un moment dipolaire.

& &
H—CI
—_

Attention : le moment dipolaire a une direction différente en chimie et en physique.
Dans HCI, le sens du vecteur va de 1’atome d’hydrogéne vers I’atome de chlore (du &*
vers le §7), tandis qu’en physique, le vecteur se dirige du 8~ vers le ™.

Le moment dipolaire (1) d’une molécule est égal au produit de I’intensité de la charge
(0) et de la distance (r) qui sépare les centres respectifs des charges positive et négative.

pn=138lxr

L’unité du moment dipolaire est le Coulomb x metre (C - m). On I’exprime également
en Debye (D).
1D=333-10C-m

Une molécule polaire est susceptible de s’orienter dans un champ €lectrique.

Les molécules polyatomiques

Sy Lorsque la molécule est polyatomique, sa polarité éventuelle résulte de la combinaison
vectorielle de tous les dipdles associés a chacune des liaisons de la molécule. Ainsi, si
la géométrie permet de placer les atomes externes de facon a entrainer, en les sommant,
I’annulation de tous les dipoles de liaison, la molécule sera non polaire. Au contraire, si
la géométrie ne permet pas aux dipdles de s’annuler, la molécule sera polaire.

i“‘;{‘w\."
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Pour déterminer la polarité d’une molécule, on peut évidemment mesurer expérimen-
talement la valeur de son moment dipolaire (.., ).
Exemple n° 1 : Le moment dipolaire mesuré pour la molécule de CO, est égal a
0. Or, la différence d’électronégativité calculée pour les deux liaisons C—O est
égale a 0,9 et les deux liaisons sont polarisées :

Xc= 2,6
& &* & =3,5
0—C Xo
— Ax - 0,9
uexp = 0

La molécule doit étre linéaire. C’est en effet la seule facon d’annuler les deux vecteurs
et d’obtenir un moment dipolaire résultant (L, ) nul.
Exemple n° 2 : Pour la molécule de H,O, le moment dipolaire mesuré est égal a
6,146 - 1070 C - m.
Les deux liaisons O—H sont polarisées :

(b Xo = 3,5
H/ \H i =22
: oA =13

10450 M, =6,146.1070C.m

s exp

En placant les deux liaisons O—H a 104,5° I'une de I’ autre, le vecteur résultant (fleche
bleue) est égal a la valeur du moment dipolaire trouvée expérimentalement.

Si on ne dispose pas de la valeur expérimentale du moment dipolaire d’une molécule,
on peut néanmoins prédire sa géométrie en prenant en compte la disposition spatiale
des orbitales que 1’atome central met en jeu pour former les liaisons dans lesquelles se
trouvent les électrons de valence non-liants.

03

11 faut procéder en plusieurs étapes :
1) Etablir la structure de Lewis de la molécule (voir chapitre 3, fiche 5).

2) Prédire la géométrie (ou figure) de répulsion des orbitales que 1’atome central doit
présenter pour placer toutes les paires d’électrons qui I’entourent, en comptabilisant les
doublets liants impliqués dans les liaisons simples et les doublets libres ou non-liants.

Pour ce faire, on peut étre amené a hybrider I’atome, c’est-a-dire a réorganiser ses
orbitales.

Attention, dans une double ou triple liaison, seul un doublet d’électrons est considéré
comme liant.

3) Vérifier ’existence éventuelle de dipbles pour chacune des liaisons envisagées, en compa-
rant I’électronégativité des atomes concernés.

4) Déterminer, d’aprés la disposition spatiale des liaisons, si les vecteurs dipolaires se
combinent (s’additionnent) pour créer un moment dipolaire résultant positif ou si, au
contraire, ils s’annulent.

R, P

_
L’hybridation

La structure électronique d’un atome ne suffit pas a expliquer la formation de molécules.
Ainsi, I’atome de C présente, dans le CH,, quatre liaisons équivalentes qui ne peuvent

£
E.
3
5
E
E
o
S
o
(-3
-
-
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s’expliquer a partir de sa configuration électronique : 252 2p2. On a donc recours a
la théorie de I’hybridation qui propose un réarrangement des orbitales atomiques de
I’atome central et une disposition spatiale de celles-ci, compatible avec les angles de
liaisons mesurés expérimentalement.

On envisagera cinq types d’hybridation :

—sp

— sp?

—sp3

—sp3d

— sp3d?

Il existe des hybridations plus complexes qui ne seront pas considérées dans cet ouvrage.

_

L’hybridation sp3

Envisageons la molécule de CH,.
1) On établit la structure de Lewis.

2) On remarque qu’il y a autour de 1’atome central (C) quatre doublets liants (quatre
liaisons simples).

L’atome de carbone doit donc prévoir de s’entourer de quatre orbitales équivalentes
en €nergie afin de pouvoir placer ces quatre paires d’électrons.

3) Pour concevoir ces quatre orbitales atomiques, on commence par établir la confi-
guration €lectronique de I’atome de carbone ainsi que son diagramme orbital.

C:6e : 152252 2p?
By p t t_ Comme les quatre orbitales de la coque valencielle ne sont

26 1L pas équivalentes en énergie (2s # 2p), I’atome procede a un

5

réarrangement de ces orbitales pour former la molécule. Ce
1s t processus porte le nom d’hybridation.

La ligne horizontale bleue sépare le cceur de 1’atome de sa coque valencielle.

Pour pouvoir former la molécule de CH,, I’atome de carbone crée, en fusionnant I’ orbi-
tale 2s et les trois orbitales 2p, quatre nouvelles orbitales, appelées orbitales hybrides
sp?. Ces orbitales atomiques possédent le méme niveau d’énergie (intermédiaire entre 2s
et 2p) et les quatre électrons valenciels s’y répartissent en respectant les régles de Hund et
de Pauli (voir chapitre 2, fiche 10). Ces quatre orbitales atomiques hybrides adoptent une
disposition spatiale tétraédrique, de manicre a minimiser les répulsions électrostatiques
entre les paires d’électrons.
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Avant hybridation Aprés hybridation

oyt t ‘
2 1T sp? tttt
1s _T_L 1s j_l

En répartissant les quatre électrons valenciels de I’atome de carbone dans les quatre
nouvelles orbitales atomiques hybrides sp>, on obtient quatre orbitales sp> qui contiennent
chacune un électron célibataire.

Les quatre orbitales atomiques hybrides sp> se dirigent vers les sommets d’un
tétraedre. Les angles théoriques idéaux sont de 109,4°.

Envisageons la molécule d’H,0.
1) On établit la structure de Lewis.

H—O0—H

2) On remarque qu’il y a autour de 1’atome central (O) :
— deux doublets liants (deux liaisons simples) ;
— deux doublets non-liants.

L’atome d’oxygene doit donc prévoir de s’entourer de quatre orbitales équivalentes en
énergie afin de pouvoir placer ces quatre paires d’électrons.

3) Pour concevoir ces quatre orbitales atomiques, on commence par établir la confi-
guration €lectronique de I’atome d’oxygene ainsi que son diagramme orbital.

O:8e : 152252 2p*

E p ittt Comme les quatre orbitales de la coque valencielle ne sont
pas équivalentes en €nergie (25 # 2p), I’atome procede a
2s 1 un réarrangement de ces orbitales pour former la molécule

1s 1l (hybridation de I’atome).

Les électrons sont représentés par des fleches dirigées vers le haut ou vers le bas,
symbolisant le spin de I'électron. Le sens est aléatoire. Cependant, lorsqu’ils sont deux
dans une orbitale, les électrons doivent étre appari€s, c’est-a-dire de spin opposé (TL).

Pour pouvoir former la molécule d’H, 0, I’atome d’oxygene crée, en fusionnant 1’ orbi-
tale 2s et les trois orbitales 2p, quatre nouvelles orbitales, appelées orbitales hybrides
sp>. Ces orbitales atomiques possédent le méme niveau d’énergie (intermédiaire entre 25
et 2p) et les six électrons valenciels s’y répartissent en respectant les reégles de Hund et
de Pauli (voir chapitre 2, fiche 10). Ces quatre orbitales atomiques hybrides adoptent une
disposition spatiale tétraédrique, de maniere a minimiser les répulsions électrostatiques
entre les paires d’électrons.

Avant hybridation Aprés hybridation

2p 4t 1
2s Hb o T MLt
1s 1 I

e
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o
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En répartissant les six électrons valenciels de I’atome d’oxygeéne dans les quatre
nouvelles orbitales atomiques hybrides sp3, on obtient :

— deux orbitales sp> qui contiennent chacune un électron célibataire ;

— deux orbitales sp? qui contiennent chacune un doublet d’électrons libres.

Les quatre orbitales atomiques hybrides sp? se dirigent vers les sommets d’un
tétraédre. Les angles théoriques idéaux de 109,4° de cette structure géométrique (comme
ceux observés dans la molécule de CH,) ne sont cependant pas respectés dans le cas
de I’eau. La différence provient du fait que les orbitales hybrides contenant des paires
d’électrons non-liantes exercent des répulsions plus fortes que les orbitales hybrides
contenant des €lectrons célibataires. En conséquence, 1’angle entre les deux orbitales
hybrides possédant un seul €lectron se referme et adopte la valeur de 104,5°.

Pour former la molécule d’eau, les deux orbitales atomiques hybrides sp qui contiennent
chacune un électron se rapprochent de 1’orbitale atomique 1s de deux atomes d hydro-
gene. Lors du rapprochement, en glissant le long d’un axe passant par les deux noyaux,
les orbitales sp3 de I’atome d’O et 1s de I’atome d’H commencent a se chevaucher et
fusionnent. Les noyaux se placent a une distance correspondant a la formation d’une
liaison covalente.

Cette fusion porte le nom de recouvrement électronique. Ce recouvrement, défini comme
AXITAL (car selon I’axe de la liaison), permet de former une liaison simple ou liaison ¢
qui constitue une région de densité €électronique €levée contenant deux €lectrons de spins
opposés (regle de Pauli). Elle contribue a maintenir, au voisinage 1’un de 1’autre, les deux
noyaux chargés positivement. Cette description des liaisons correspond a la théorie du
lien de valence.

L’hybridation sp? est une hybridation courante qu’on rencontre aussi, par exemple,
dans I’ammoniac (NH;) et dans tous les alcanes (composés organiques saturés).
Il existe d’autres types d’hybridation impliquant I’orbitale s et les orbitales p.
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L’hybridation sp?

Envisageons la molécule d’éthéne (C,H,).
1) On établit la structure de Lewis.

H H
||

H—C=C—H

2) Il y a deux atomes centraux identiques (C) et chacun d’eux s’entoure de :

— trois doublets €lectroniques liants (trois liaisons simples) ;

— un doublet €lectronique qui constitue la double liaison.

Comme seuls les doublets liants comptent pour prédire la géométrie de la molécule,
chaque atome de carbone doit prévoir trois orbitales équivalentes, capables d’accepter
les trois paires €lectroniques liantes.

3) Pour constituer ces trois orbitales atomiques, on établit la configuration électronique
de I’atome de carbone ainsi que son diagramme orbital.

C:6e: 152252 2p?

E
p L1 L1 Comme les quatre orbitales de la coque valencielle ne sont
2s 1 pas équivalentes en énergie, I’atome procéde a un réarran-
1s 14 gement de ces orbitales et s”hybride.

Pour pouvoir former la molécule de C,H,, chaque atome de carbone doit créer, en
fusionnant I’orbitale 2s et deux des trois orbitales 2p, trois nouvelles orbitales, appe-
Iées orbitales atomiques hybrides spz. Ces orbitales ont le méme niveau d’énergie
(intermédiaire entre 2s et 2p) et les électrons s’y répartissent en respectant les regles de
Hund et de Pauli. Elles adoptent une disposition spatiale triangulaire plane, de maniere
a minimiser les répulsions électrostatiques entre les paires d’électrons. Une des orbitales
2p de I’atome de carbone ne participe pas a I’hybridation, elle garde la méme énergie et
se place perpendiculairement au plan constitué par les trois orbitales hybrides.

Avant hybridation Apreés hybridation

2p _L _T_ _ _T_Zp
95 T omemngsaeme® s 11t
1s t! iz £l

Apres hybridation, les quatre électrons valenciels se répartissent : trois dans les
nouvelles orbitales hybrides sp? et un dans 1’orbitale 2p restante (non hybridée).

— Les trois orbitales atomiques sp? contiennent chacune un électron célibataire.

— L’orbitale 2p non hybridée contient, elle aussi, un électron célibataire.

Les trois hybrides sp? sont dirigées vers les sommets d’un triangle. Les angles idéaux
sont de 120°, I’angle de liaison peut cependant se refermer si une des orbitales contient
un doublet €lectronique libre (WWW).
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L’ orbitale 2p non hybridée conserve son niveau d’énergie,
elle contient un €lectron célibataire et est dirigée perpendi-
culairement aux trois orbitales hybrides.

1200 ‘

sp?

2p
sp?
1
sp? ‘-’.. sp?

Pour former la molécule de C,H,4, I'une des trois orbitales atomiques hybrides sp? d’un
atome de carbone effectue un recouvrement AXIAL avec I’une des orbitales hybrides sp?
de I'autre atome de carbone. Il se forme ainsi une liaison simple ¢ entre les deux atomes
de carbone. Les deux orbitales atomiques sp? arestantes de chaque atome de carbone
assurent chacune un recouvrement axial avec une orbitale 1s d’un atome d’hydrogene,
formant ainsi quatre liaisons simples G.

1s ®H

sp?

Liaison ¢ Liaison o

Liaison o Liaison o

Sur chaque atome de carbone, il reste une orbitale 2p non hybridée. Elles contiennent
chacune un €lectron.
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Comme les six atomes sont situés dans un plan, ces deux orbitales 2p se positionnent
perpendiculairement a ce plan et parallelement entre elles. Elles assurent un recouvre-
ment LATERAL qui correspond 2 la formation d’une liaison . La liaison 7 se compose
de deux lobes situés de part et d’autre du plan contenant les six atomes.

Recouvrement
latéral __

0 e

Recouvrement
latéral

Contrairement aux liaisons simples ¢ qui permettent une libre rotation entre deux
atomes li€s, lorsque deux atomes sont li€s par une liaison double, la libre rotation est
empéchée par la présence des orbitales 2p qui, pour garder un recouvrement optimal,
doivent rester parfaitement paralleéles entre elles. La molécule est donc plane.

Un composé dans lequel se forment une liaison ¢ et une liaison 7 entre deux atomes,
est un composé qui comporte une double liaison ou insaturation. Le composé est
qualifié d’« insaturé ». Tous les alcénes sont des composés insaturés qui possedent une
ou plusieurs doubles liaisons.

Liaison w

, - L]
L’hybridation sp
On peut décrire la liaison triple de maniére similaire a la liaison double.

Envisageons la molécule d’éthyne (C,H,).
1) On établit la structure de Lewis.

H—C=C — H

2) Il y a deux atomes centraux identiques (C), chacun d’eux s’entoure de :

— deux doublets €lectroniques liants (deux liaisons simples)

— deux doublets électroniques qui constituent la triple liaison

Comme seuls les doublets liants comptent, chaque atome de carbone doit donc prévoir
deux orbitales atomiques équivalentes, qui lui permettront de placer les deux paires
électroniques liantes.

3) Pour établir la géométrie, on définit la configuration électronique de I’atome de
carbone et son diagramme orbital.

C:6¢e: 152252 2p?

L’atome de carbone s hybride.
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Avant hybridation Apres hybridation

7 T 1ot
2s _T_l sp T.a
is B s 14

Pour pouvoir former la molécule de C,H,, chaque atome de carbone crée, en fusionnant
Iorbitale 2s et I'une des trois orbitales 2p (p,, Py Py a0 choix), deux nouvelles orbitales
atomiques hybrides sp qui contiennent chacune un électron. Elles sont situées au méme
niveau d’énergie, intermédiaire entre 2s et 2p. Deux orbitales 2p restantes de I’atome de
carbone ne participent donc pas a I’hybridation.

Les quatre électrons valenciels de I’atome de carbone se distribuent dans les nouvelles
orbitales atomiques sp et dans chacune des orbitales 2p non hybridées, a raison de un
électron par orbitale.

Pour minimiser les répulsions entre paires €lectroniques, les deux orbitales hybrides
sp se placent a 180° I'une de I’autre.

sp sp Les deux orbitales 2p non hybridées conservent leur niveau

@C@ d’énergie. Elles sont perpendiculaires entre elles et a I’axe

des deux orbitales hybrides sp. Elles contiennent chacune un
électron célibataire.

180°
2p,

Zpy

sp sp

f

A

Pour former la molécule de C,H,, I'une des orbitales atomiques hybrides sp d’un atome
de carbone se recouvre avec I’une des orbitales atomiques hybrides sp de I’autre atome
de carbone. Ces orbitales forment, par recouvrement axial, une liaison simple ¢ entre
les deux atomes. L’ orbitale atomique sp restante assure, pour chaque atome de carbone,
un recouvrement axial avec I’orbitale 1s d’un atome d hydrogene et la formation d’une
liaison simple 6. Le spin des électrons dans les orbitales est aléatoire.

A > (W)

Liaison o Liaison o Liaison o

Il reste, sur chacun des atomes de carbone, deux orbitales 2p non hybridées contenant
chacune un €lectron. Elles sont paralleles entre elles, deux a deux, et forment deux liai-
sons T par recouvrement latéral.
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Recouvrement
latéral

Recouvrement
latéral

Liaison «

La liaison covalente triple est constituée d’une liaison 6 et de deux liaisons 7. La
molécule est linéaire.

Une liaison triple est également appelée insaturation et le compos€ est dit « insaturé ».
Tous les alcynes sont des composés insaturés qui possedent une ou plusieurs liaisons
triples.

Les hybridations sp3d et sp3d?

Pour les éléments de la 3° période, il existe des hybridations plus complexes qui s’adaptent
a des structures qui ont une couche de valence étendue, c’est-a-dire plus de huit électrons
valenciels. On fait appel dans ce cas aux orbitales de type d.

— Si une des cinq orbitales d se combine a une orbitale s et a trois orbitales p de I’atome,
il se forme cing orbitales atomiques hybrides sp?d, dans lesquelles peuvent se placer
cinq paires d’électrons.

Ces orbitales sont dirigées dans ’espace vers les sommets d’une bipyramide a base
triangulaire (figure de répulsion minimale).

— Si deux des cinq orbitales d se combinent a I’orbitale s et aux trois orbitales p, il se
forme six orbitales atomiques hybrides sp3d%, dans lesquelles peuvent se répartir six
paires d’électrons.

Ces orbitales sont dirigées dans ’espace vers les sommets d’un octaedre.

Exemple n° | : Envisageons la molécule de PCls.

L’atome central est le phosphore, de configuration électronique : [Ne] 3s% 3p3 34",
Apres hybridation, les cing électrons de valence sont placés chacun dans une orbi-
tale atomique hybride sp’d. Les cing orbitales sp>d sont équivalentes en énergie.

spid

3 g .
sd @ “\?00 Hybridation spd : trois des cinq orbitales
hybrides .s'p3d se trouvent dans un plan et les
deux autres sont perpendiculaires a ce plan.

3

spid
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Dans le plan, les angles entre les orbitales hybrides sont de 120°. Ils sont de 90°
entre les orbitales hybrides du plan et celles qui leur sont perpendiculaires.

Exemple n°2 : Envisageons la molécule de SF.

L’atome central est le soufre, de configuration électronique : [Ne] 3s2 3p* 34°.
Apres hybridation, les six électrons de valence se placent chacun dans une orbitale
atomique hybride sp3d2. Les six orbitales sp3d2 sont équivalentes en énergie.

spid®

spid?

342 Hybridation sp3d® : quatre orbitales hybrides

90
A
S ” Sp3d2 se placent dans un plan et les deux autres
‘. sont perpendiculaires 2 ce plan.

spid?

spid®
spid?

Les angles entre les six orbitales hybrides sont tous de 90°.

1l existe d’autres types d’hybridation, citons sp?d, sp3dS. ..

Nous n’avons dans le cas présent considéré que I"hybridation de I’atome central. Dans
les cas ou I’atome central est li€ a d’autres atomes que I’hydrogene (CF,, CH,Cl,, PCl
et SFg...), il serait nécessaire d’envisager également une hybridation pour les atomes
périphériques.

Il est important de bien distinguer les notions de géométrie (ou figure) de répulsion et
de géométrie moléculaire.

— La géométrie ou figure de répulsion décrit la disposition spatiale des électrons de
valence autour d’un noyau central. Elle découle des forces de répulsion que les paires
électroniques liantes exercent les unes sur les autres.

— La géométrie moléculaire décrit la disposition réelle des atomes périphériques liés
a I’atome central, suite a une modification des angles de liaison résultant de la présence
de doublets électroniques non-liants.

La géométrie moléculaire et la géométrie (ou figure) de répulsion sont identiques
si toutes les paires d’électrons sont des paires liantes. Si la structure contient une ou
plusieurs paires de doublets non-liants, la répulsion exercée par ces dernieres déforme
quelque peu la structure moléculaire en réduisant les angles théoriquement prévus entre
les liaisons. Dans ce cas, la géométrie moléculaire n’est plus identique a la géométrie
de répulsion.

Exemple n° 1 : Dans la molécule de NH;, I’atome d’azote central s’hybride sp2.
Trois des orbitales atomiques hybrides contiennent chacune un électron célibataire,
une des orbitales hybrides contient un doublet non-liant. Dans la molécule, cette
paire électronique non-liante exerce une force de répulsion qui oblige les trois
atomes d’hydrogene a se rapprocher les uns des autres. Les angles idéaux de 109,4°
ne sont plus respectés. Les angles se referment jusqu’a une valeur de 107,0°. La
structure ne correspond plus a une géométrie tétraédrique « normale » mais adopte
une géométrie pyramidale a base triangulaire (voir QCM n°® 20).

Exemple n°2 : Dans la molécule d’eau, la présence de deux doublets non-liants sur
I’atome d’oxygene hybridé sp? réduit I’angle entre les deux atomes d’hydrogene,
qui passe de 109,4° a 104,5°. La molécule est coudée (voir QCM n° 18).
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Hybridation et géométrie moléculaire

Les hybridations les plus courantes sont reprises dans le tableau ci-dessous :

Orbitales
hybrides

sp
sp?

sp?

sp3d

sp3d?

_

Géométrie
de répulsion
linéaire
triangulaire plane
si 1 doublet e” libres

tétraédrique
si 1 doublet e libres

si 2 doublets e~ libres

bipyramidale
a base triangulaire
si 1 doublet e™ libres
si 2 doublets e libres
si 3 doublets e libres

Octaédrigue
si 1 doublet e libres

si 2 doublets e~ libres

Géomeétrie
moléculaire

triangulaire plane
angulaire

tétraédrique
pyramidale
a base triangulaire
angulaire

bipyramidale
a base triangulaire
a bascule
enformedeT
linéaire

octaédrique
pyramidale

a base carrée
plane carrée

Exemples

BeCl,

AlCI;
50,

CH
4

NH4

H,0

PClg
SF,
CIF,
XeF,

SFg
BrFg
XeF,

Représentation

des géométries moléculaires

O—A—0

sp : Linéaire

sp? : Triangulaire plane

sp? : Angulaire

sp? : Tétraédrique

Angle : 180°

Angles : 120°

Angles : < 120°

Angles : 109,4°
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sp3 : Pyramidale a base
triangulaire

sp? : Angulaire

sp3d : Bipyramidale a base
triangulaire

sp3d : A bascule

sp3d:Enformede T

sp3d : Linéaire

sp3d? : Octaédrique

Angles : 107°

Angles : 104,5°

Angles : 90° - 120° - 180°

Angles : 90° - 120° - 180°

Angles : 90°

Angle : 180°

Angles : 90° - 180°
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3,2 . ; 5
sp3de : Pyramidale a base . go
carvés Angles : 90

sp3d? : Plane carrée Angles : 90°

A : atome central qui a subi I’hybridation.
() : atomes externes, aussi appelés ligands.

Rappelons que :

— I’hybridation est un processus théorique basé sur des calculs complexes de mécanique
quantique ;

— le choix de I’hybridation a envisager pour un composé doit évidemment concorder
avec les observations expérimentales (par exemple, 1I’existence d’un moment dipolaire) ;

— lorsqu’on ne dispose pas de ces données expérimentales, on doit alors prédire 1" hybri-
dation la plus probable.

Il existe une autre approche pour envisager la formation de liaisons qui est fondée,
elle aussi, sur la mécanique quantique : il s’agit de la théorie des orbitales moléculaires.
D’apres cette théorie, toutes les orbitales atomiques des atomes de la molécule sont
impliquées et les électrons sont placés dans les orbitales moléculaires construites a partir
des orbitales atomiques.

Les orbitales moléculaires, dont la description résulte de la mécanique quantique,
décrivent les régions d’une molécule ou la probabilité de trouver les électrons est élevée.
Cette approche ne sera pas développée dans ce chapitre, elle est cependant utile car elle
permet de concilier certaines propriétés physiques avec des caractéristiques structurelles
(par exemple la présence d’une double liaison dans la molécule de O, et le caractere
paramagnétique de cette derniere) (WWW).
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Entrainement
QCM

Molécules polaires

m Laquelle des molécules suivantes est la mieux représentée par un hybride de
résonance ?

[J a. BFy 4 c. CHyC  e. CI03‘
4 b. Cl,0 Q d. NH,*

Quelle molécule n’est pas une exception a la régle de lI'octet ?

1 a. OF, 4 c. Bel, O e. BBry
1 b. AICI, a d. Clo,

Hybridation et géométrie moléculaire

Parmi les molécules CS,, F,, C,Cl,, CO, HCN, lesquelles possédent une triple

liaison ?
0 a CSetF, Q c. C,Cl, et HCN U e. HCN et CO
0 b. F, et C,Cl, 0 d.COetCs,

Quel composé ne posséde pas de liaison t?

1 a. CO, Q. CN° 4 e. CCly
@ b. C,H, O d. CgHg

E De combien de paires d'électrons l'atome de soufre doit-il s'entourer dans la
molécule de 5F, ?

[ a. 4 paires d’électrons

1 b. 5 paires d’électrons

1 ¢. 6 paires délectrons

E I d. 8 paires d’électrons

Dg IJ e. 10 paires d’électrons

(g

£ E Dans quelle molécule I'atome central est-il hybridé sp?

™~

© 0 a. H,S ac ClLO 0 e. SO,

i 1 b. CS, a2 d. NH,

=

-y Quelle est I'hybridation de I'atome d’azote dans I'ion nitrate NO;™ ?

0

© 0 a. sp a c. sp3 Q e. sp3d?
0 b. sp? Q d. sp3d

156
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m Lorsque Patome central présente Phybridation sp3d, laguelle des propositions
ci-dessous est impossible ?

1 a. Il peut n'y avoir aucun doublet sur cet atome.
1 b. Il peut y avoir un doublet non-liant sur cet atome.
1 c. Il peut y avoir deux doublets non-liants sur cet atome.

1 d. Il peut y avoir trois doublets non-liants sur cet atome.

1 e. Il peut y avoir quatre doublets non-liants sur cet atome.

E Dans la molécule de CO,, I'hybridation de I'atome de carbone et celle des atomes
d’oxygéne sont respectivement :

0 a. C:sp?, 0(1): sp?, 0(2) : sp?
1 b.C:sp, O01): sp?, O(2) : sp?
b c. C:sp, O(1): sp, OQ2) : sp?
d.C:sp, O(1): sp, 0(2) : sp
e.C:sp?, O(1): sp, OQ2) : sp

oo

m A quelle hybridation est associée une structure carrée plane ?

Qa a. sp? Q c. sp? 4 e. sp3d?
0 b. sp’d Q d. sp3d

m La géométrie de la molécule de PF; est:

1 a. carrée plane

I b. triangulaire plane

I c. bipyramidale a base triangulaire
1 d. pyramidale a base triangulaire

1 e. tétraédrigue

La géométrie de I'ion sulfate SO,% est :

[ a. pyramidale a base triangulaire

J b. carrée plane

) c. triangulaire plane

1 d. tétraédrique

1 e enformedeT

Laquelle des structures moléculaires suivantes n’est pas plane 7

1 a. CgHg Qc. CF, Qe CH,
1 b. SO, 4 d. XeF,

m La géométrie de I'ion carbonate C032“ est:

(]

a. carrée plane

o

b. pyramidale a base triangulaire

|

c. tétraédrique

L

d. triangulaire plane

e. enformedeT

L
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m Dans l'ion BF63', on observe les angles de valence suivants :

[ a. Tous les angles sont de 90°.

[ b. Trois angles, respectivement de 90, 120 et 180°.
[J c. Quatre angles de 90° et 2 angles de 180°.

i1 d. Trois angles de 180°.

IJ e. Quatre angles de 120° et 1 angle de 180°.

m La géomeétrie de la molécule de XeF, est:

a. coudée

0o

b. triangulaire plane

]

c. bipyramide a base triangulaire

(]

d. en bascule

1 e. linéaire

Parmi les composés suivants, lequel n’a pas une structure tétraédrique ?

J a, NF* 0 c. BeCl, 2~ Q e, AlCI,~
Qb.SF, Qd. B,

m Dans laquelle des molécules triatomiques suivantes les liaisons forment-elles
un angle de 116,5° 7
1 a. H,0 a c. CO, a e. N,O
2 b. OF, 0d.0s

m Laquelle des molécules suivantes est non polaire bien que ses liaisons soient
polarisées ?

1 a. HCI 4 c. 80, U e. 504
4 b. H,0 dd. NO,

m Parmi les molécules suivantes, lesquelles ont un moment dipolaire non nul ?
H,S, NH,, CS,, BF;, PF., XeO4

O a. H,S, CS,, PFg Q¢ H,S, NH3, XeO3 O e. CS,, PFs, XeO;5
3 b. NHj, BF3, XeO, Q d. H,S, BF;, PFg
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Réponses

Molécules polaires

1. e.laseule molécule représentée par un hybride de résonance est Cloz™:
- formes limites de I'hybride de résonance :

/{[?\
I0—Cl=Q

- hybride de résonance :

/{ﬁn\ i 1?[ T
e / — | — 7, A
0=a—0|" |o=c=0
o T
i L
P

Les autres molécules ne sont pas représentées par un hybride de résonance :

BF;
®
Structure e
de Lewis Vi il
F
iy

ci,0 CH,CI
0 |?|
0.....,a|
@ \ = BT H
/
(i) N,

2. a. Afin d’identifier la molécule obéissant i la régle de I'octet, représentons toutes les propositions :

OF,
Structure
de Lewis ,T:/O@D
N\ \F>
RFE‘I:;:E respectée

AlCI, Bel, clo,
L SN
\Ci\Al cli Il —Be— 1| (”3

L — Be—
el 2 o Cl@®
i Z
b 10

non respectée
(déficit en e~
sur Be)

non respectée
(déficit en e~
sur Al)

non respectée
(extension de
I'octet sur Cl)

OF, n’est donc pas une exception a la regle de I'octet.

Hybridation et géométrie moléculaire

BBrg

‘oo
o N /_'/

B—Br|

‘o

non respectée
(déficit en e~
sur B)

3. e. Afin d’identifier les molécules possédant une triple liaison, représentons toutes les propositions :

Gs,

Structure
de Lewis

Has ipme o2
S=c=s

Fy c,Cl, co
P P AN
o N«
IF—F! £=c_ IC=0l
7 N
\CI/ \C]

HCN et CO contiennent une triple liaison.

HCN

H—C=NI

QM

trie molécula

A

-
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4. e. Afin d’identifier le composé ne possédant pas de liaison &, représentons toutes les propositions :

Co, CoH, CN- CeHg CCl,
H =
H  H H H |c|||
Structure P B o = B
de Lewis H=E=4 =t IC=NI ) /C{:gl
H H H H &L >
H NS

Le seul composé ne possédant pas de liaison &, c’est-a-dire de liaison multiple, est CCl,.
5. b.Représentons la molécule de SF :

IFl = L'atome de soufre est entouré de cing paires d'électrons, quatre paires
@5\ 4 liantes et une paire non-liante.
| Ye
1

6. b. Afin d’identifier la molécule dans laquelle I"atome central est hybridé sp, représentons la figure
de répulsion de toutes les propositions :

H,S cs, 1,0 NH, SO,
@ / N 0. ClI @ '6‘\
SE@ S—Cc—5 U N-~H —0

- 3 7 @& " S=0,

H \H \CD H \H @

L'atome central est hybridé sp s'il forme une liaison ¢ avec un autre atome et porte un doublet

d’électrons non-liants, ou deux liaisons ¢ avec deux atomes différents. Ce dernier cas de figure
est rencontré dans la molécule CS,.

7. b. Représentons I'ion nitrate NO;™ :

I N B L’atome d’azote forme trois liaisons ¢ avec les atomes d’oxygéne grace
N—OI a ses trois orbitales atomiques hybrides sp? et forme une liaison r grice

/0// - a son orbitale 2p non hybridée qui contient un électron.

\

8. e.Si4 orbitales sur 5 formées par hybridation sp3d contiennent chacune 1 doublet non-liant, il ne
reste qu’'une orbitale pour assurer une liaison ¢ avec un atome voisin. Cette configuration ne se
rapporte donc pas a celle d’'une molécule possédant un atome central.

Les autres propositions sont possibles :

5 . Géométrie Géométrie
Orbitales hybrides de répulsion soléculalie Exemples
_ 3 bipyramidale a base bipyramidale a base
o S triangulaire triangulaire PClg
3 si 1 doublet e libres a bascule SF,
si 2 doublets e~ libres en formedeT CIF,
“ si 3 doublets e libres linéaire XeF,

(=

9. b. Dans la molécule de CO, :

deux orbitales atomiques hybrides sp de I'atome de carbone fusionnent avec
O—Cc—0 une orbitale atomique hybride sp? de chaque atome d’oxygéne. Les deux autres
orbitales atomiques hybrides sp? de chague atome d’oxygéne contiennent les
doublets non-liants d’électrons. Chague atome d’oxygéne posséde donc une orbi-
tale p non hybridée réalisant une liaison © avec une des orbitales p non hybridées
de I’atome de carbone.
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10.

11.

12.

13,

14.

15.

16.

L’hybridation de I'atome de carbone et celle des atomes d’oxygéne sont respectivement :

s =%
O=c=g
sp? sp sp?

e. Une structure plane carrée est issue d’une hybridation sp3d 2 de I’atome central.

Elle est obtenue lorsque deux des six orbitales hybrides
Of-:._:__' L v

A contiennent un doublet électronique non-liant.

@-.4:::

d. La figure de répulsion de la molécule de PF; est tétraédrigue mais I'une des orbitales
contient un doublet d'électrons non-liant ; les atomes occupent les sommets d’'une e P---Fl
pyramide a base triangulaire : B F)
B
d. L'atome central de soufre est entouré de quatre liaisons ¢. La géométrie de I'ion (o) o
sulfate SO,%" est tétraédrique : g =
107 NT
- \0/
¢. L’atome central de carbone est entouré de quatre liaisons ¢. La molécule CF, est (El
tétraédrigue : | _
2 ACCH
Toutes les autres molécules sont planes : N i
CeHg (T XeF, C,H,
H —
H H 10 PR PN H H
Structure MW \F____@/,_F/ W BT
de Lewis /5—0, ) K /C C\
H H 10 E @ H H
H
. A hexagonale plane . . . plane
Géométrie (C hybridés sp) triangulaire plane plane carrée (C hybridés sp?)

d. L'atome central de carbone est entouré de trois liaisons o. La géométrie de |'ion carbonate CO32‘
est triangulaire plane :

o "
|
S = »
/C—QI L'atome de carbone est hybridé sp?.
s
\0/
a. Représentons I'ion BFg3~:
/F\'T| A L'atome central de bore est entouré de six liaisons ¢. La géométrie
N B\ i moléculaire est octaédrique et tous les angles de valence sont de 90°.
7 g
AN
SN ]El YA
e. La figure de répulsion de la molécule de XeF, est bipyramidale a base triangulaire IFI
mais sa géomeétrie (agencement des atomes entre eux) est linéaire : GDZ'(' @?
e
| @
|£JQj
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17. b. Afin d’identifier les structures tétraédriques, représentons toutes les propositions :

NF,*
Liaisons ¢ 4
Doublets 0
non-liants

IFI
Structure | —
de Lewis o \E
\F/ \F>

SF, BeCl, 2~ BF,~
4 4 4
1 0 0
* PN IClI &5 F
|‘_,./-’F/ [ | _
@?\F\ /l/Be;:C_II ?/B - F|
™
|E|\/ N (i \r- F>

AlCl,-

SF, n'a pas une structure tétraédrique mais une figure de répulsion bipyramidale a base triangulaire
et une géométrie moléculaire a bascule.

18. d. Afin d’identifier la molécule triatomique formant un angle de liaison de 116,5°, représentons

toutes les propositions :

H,O
Structure @
de Lewis /D(\lb
H
H
Liaisons ¢ 2
Doublets non- 2
liants
Figure de b
I‘épulsion tetraedrlque
Angle &
théorique L

OF, co, 0,
0 N
e 3 —
L O®  0=c=¢ o5
i \F/ (_@
s 2 3
2 0 1
A Nt triangulaire
tétraédrique lineaire plane
109° 180° 120°

N,O
IN=N—DOI

2
0

linéaire

180°

Lorsgu’une ou plusieurs orbitales hybrides de ’'atome central sont occupées par un doublet non-
liant, ces derniéres exercent une répulsion plus forte que les orbitales contenant des électrons
célibataires ; la molécule « se referme » et les angles réels sont plus petits que les angles idéaux.
Parmi les molécules proposées, seule la molécule triatomique de O3 peut présenter un angle de
valeur 116,5° (légérement inférieure & 120° a cause du doublet non-liant).

19.

e. Pour qu'une molécule composée de liaisons polarisées soit non polaire, il faut que ses liaisons

soient symeétriques. Ainsi, les différents vecteurs liés aux liaisons polarisées s’annulent et le moment

dipolaire résultant est nul.

La molécule SO; présente des liaisons polarisées : Ay = 3,5(0) - 2,6(S) = 0,9.
Cependant, sa géomeétrie triangulaire plane annule tous ces vecteurs et la molécule est finalement

non polaire :

y

Les autres molécules proposées ne présentent aucune symétrie dans leur géométrie :

HCl

H,0 S0,
10 )
Structure @@ Y \ N
de Lewis _Clas i S=0
H™ @ H &
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20. c. Une molécule a un moment dipolaire non nul si ses liaisons sont covalentes polarisées (Ay > 0,3)
et si ces liaisons ne sont pas disposées de maniére symétrique dans la géomeétrie moléculaire.

H,S NH; cs,
_ S @ /@ ..... H (5 —C= 5>
Ax =2,6—2,2 Ax =3’[}-..2,2 Ax =2|6_2|6
=0,4 =, 20,0
|éng;Z,€.Jnn;m Liaisons Liaisons non
o?arisées et polarisées et polarisées
r'Towlécule Ao molécule non et molécule
symétrique symétrigue symétrique
Polaire Polaire Apolaire

BF3

Ay =4,0-2,0 Ay =

Liaisons
polarisees
mais molécule
symeétrigue

Apolaire

=1,85

Liaisons
polarisées
mais molécule
symeétrique

Apolaire

XeOy

40-2,15 Ay =3,5-2,6

il

Liaisons
polarisées et
molécule non

symeétrique

Polaire

QM

trie moléculai
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»
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Vrai ou faux

10.

11

12.

13.

C’est la difféerence d’électronégativité entre les atomes d’'une liaison
qui confére a une molécule diatomique son caractére polaire ou non.

Dans les molécules diatomiques polaires, les atomes sont porteurs
de charges.

Lorsqu’une molécule est polyatomique, son caractere polaire ou non
résulte de la combinaison vectorielle des dipdles associés a chacune
des ligisons.

Le moment dipolaire est exprimé en coulombs par métre (C - m™').
Par commodité, on I'exprime souvent en Debyes (D).

Il faut toujours passer par une structure de Lewis pour pouvoir établir
la disposition spatiale des liaisons dans un édifice polyatomique.

Pour prédire la géométrie de répulsion des orbitales gque I'atome
central se construit pour placer toutes les paires d’électrons qui I’en-
tourent, on comptabilise les doublets liants impliqués dans les liaisons
o et les doublets libres ou non-liants.

Dans la molécule d’'H,0, on remarque qu’il y a autour de 'atome
central :

- deux doublets liants (2 liaisons o)

_ deux doublets libres

Pour former la molécule, I'atome d’oxygéne doit donc s'entourer de
deux orbitales.

L'hybridation des orbitales résulte de la combinaison des orbitales
atomiques d'un atome appartenant 4 une méme couche électronique
de maniére a former de nouvelles orbitales atomiques qui permettent
de placer, dans un plan, les liaisons entre atomes.

L'orientation des orbitales dans |'espace dépend des répulsions
électrostatiques gu’exercent les paires électroniques liantes ¢ et
non-liantes entre elles.

La molécule d’ammoniac (NH3) présente une structure trigonale plane
car I'atome d’azote central y est entouré de trois liaisons o.

La présence d'une paire électronique non-liante dans un édifice poly-
atomique déforme la géométrie de celui-ci.

L'hybridation qui fait appel a des orbitales 4 est un modéle qui permet
aux chimistes d’expliquer la structure et les propriétés de tous les
edifices polyatomiques.

Les quatre orbitales hybrides sp3 se dirigent toujours vers les sommets
d’'un tétraédre.

Vrai

O

O

Faux

O

O
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14.

15.

16.

17.

18.

19.

20.
21.

22
23.
24.
25.
26.

Le recouvrement électronique de deux orbitales atomiques, s’il est
axial, permet de former une liaison simple o. Le recouvrement latéral
permet de former une liaison =.

Dans une méme structure moléculaire, il peut y avoir des angles de
liaisons différents.

La liaison & est obtenue par recouvrement latéral de deux orbitales p
vides de la cogque valencielle.

Les orbitales sp? sont au nombre de trois et ne peuvent jamais
contenir de doublets non-liants.

L'hybridation sp3d d’un atome central peut donner naissance a quatre
structures spatiales différentes.

La figure en T de la molécule de BrF; posséde un doublet non-liant
sur I'atome central.

La géométrie carrée plane est issue d’une hybridation sp3d.

La géométrie pyramidale a base carrée est issue d'une hybridation
3.2
sprd-.

Une molécule linéaire posséde toujours un atome central hybridé sp.
La molécule de SO; est coudée.

La molécule de BF; posséde un moment dipolaire résultant non nul.
La molécule de OF, n'existe pas.

Dans la molécule de PCl,*, I'atome de phosphore est hybridé sp3.

O 0O

O O B o o

i &

O 00044

Vrai ou faux?

ire

lécula
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Réponses

Vrai. Dans la molécule de H—Br par exemple,
I"électronégativité du brome vaut 2,85 et celle
de I’hydrogéne 2,2. La différence d’électroné-
gativité Ay = 0,65. La liaison qui se forme est
une liaison covalente polarisée. La molécule
posséde un moment dipolaire non nul et le
dipodle se représente par un vecteur dirige de
I'atome d’hydrogéne vers I’atome de brome.
H—p Br

Faux. Dans les molécules diatomiques
polaires, les atomes sont porteurs de frac-
tions de charges. Dans le cas de HCI, la
fraction de charge 3* placée sur I'atome
d’hydrogéne ne présente que 17 % d'une
charge positive compléte, soit 17 % de carac-
tére ionique. Sur I’'atome de chlore, on trouve
17 % d’une charge négative. Cette séparation
de charge génere un dipole.

&t &

H—CI

8= 17 % de la charge portée par 1 e, soit
17%de 1,60-10°'9Cou 0,27 -10719C

Vrai. Pour que la molécule soit polaire, il
faut que la somme des vecteurs dipolaires de
chaque liaison ait une résultante non nulle.
C'est le cas de la molécule d’H,0. Si les vec-
teurs dipolaires sont disposés de maniére a
s’annuler, la molécule est non polaire ; c’est
le cas de la molécule de CO,.

Faux. Le moment dipolaire | est exprimé en
coulombs métres (C - m). Il était ancienne-
ment exprimé en Debyes (D).

u=Qx r; soit le produit d’une charge (en
Coulombs) x la distance (en m)

Vrai. Il faut toujours établir la structure
de Lewis de la molécule avant de pouvoir
proposer une disposition spatiale des liai-
sons. La structure de Lewis indigque en effet
le nombre de paires d’électrons dont doit
s'entourer I’atome central. Ce nombre condi-
tionne le nombre d’orbitales a envisager.
Celles-ci doivent se disposer dans I'espace
de maniére a minimiser les répulsions élec-
trostatiques entre paires électroniques.

10.

Vrai. Pour prédire la géométrie de répul-
sion des orbitales gue I'atome central doit
« construire » pour placer toutes les paires
d’électrons qui I'entourent, on comptabilise
les doublets liants impliqués dans les liaisons
o et les doublets libres ou non-liants. S'il y
a une double liaison dans |'édifice, comme
les électrons de la liaison & ne sont pas dans
I’axe qui sépare les deux atomes, ils ne sont
pas indispensables au maintien des deux
atomes ensemble et n'influencent donc pas
la géométrie de la molécule.

Faux. Comme I'atome d’oxygene doit placer
dans I'espace deux doublets liants (deux liai-
sons o) et deux doublets libres, il doit prévoir
quatre orbitales hybrides sp3.

Faux. L'hybridation des orbitales d'un atome
central est le résultat de la combinaison des
orbitales atomiques de maniére a former de
nouvelles orbitales qui permettent de placer,
dans I'espace, les liaisons entre les atomes.
Seule I’hybridation sp? place les orbitales
dans un plan.

Vrai. L'orientation des orbitales hybrides
dans |'espace dépend des répulsions
électrostatiques gu'exercent les paires élec-
troniques liantes ¢ et les paires non-liantes.
Dans I'ammoniac par exemple, la présence
d'un doublet non-liant dans une des quatre
orbitales sp> et exerce une plus grande répul-
sion gui a pour effet de refermer les angles de
liaisons. lls sont de 107,0°. Comme l'orbitale
contenant un doublet electronique libre n’est
pas dirigée vers un autre atome, elle occupe
un plus grand volume dans I’espace qu’une
orbitale liante. La paire non-liante peut donc
exercer une répulsion électrostatique plus
importante. Cette orbitale repousse les orbi-
tales liantes.

Faux. Dans la molécule d’ammaoniac (NH;),
I’atome d’azote est entouré de trois liaisons
o et d’'un doublet libre. L'hybridation de
I’atome d’azote est sp3, la structure tétraé-
drique idéale est modifiée par la présence
du doublet non-liant. Les angles de liaison



sont de 107,0° et la géométrie moléculaire
est pyramidale a base triangulaire.

11. Vrai. Les forces de répulsion entre le doublet

libre et les électrons liants ont pour effet de
rapprocher les doublets liants les uns des
autres; ce qui explique la valeur des angles
de liaisons qui est légérement inférieure a
celle des angles prévus par la géométrie de
répulsion. Exemple : CH, posséde des angles
de 109,4°, I'ammoniac NH3, qui dispose
d’une paire d'électrons non-liante présente

12. Faux. L’hybridation qui fait appel aux

orbitales d est un modéle qui permet aux
chimistes d’expliquer la structure et les
propriétés des édifices polyatomiques dont
I'atome central appartient a la troisieme
période ou plus. Il existe de nombreux édi-
fices basés sur des hybridations ne faisant
appel qu’a des orbitales s et p.

Vrai. Les quatre orbitales hybrides sp3 sont
toujours dirigées vers les sommets d'un
tétraeédre. Si la structure posséde un doublet
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des angles de 107,0°. libre, la géométrie est une pyramide a base

triangulaire. Si la structure posséde deux
doublets libres, la géométrie est angulaire.

14. Vrai. Le recouvrement électronique axial résulte de la combinaison de deux orbitales hybrides, ou
d’une orbitale hybride et d'une orbitale atomique. Les orbitales se dirigent I'une vers l'autre selon
un axe et on observe la formation d’une liaison simple a.

Dans le cas de CyH, :
Liaison simple ¢ Liaison simple ¢ Liaison simple o

cc:{: e e

1s sp sp sp sp 1s

Vraiou faux ?

Le recouvrement latéral résulte de la combinaison de deux orbitales p non hybridées et permet de
former une liaison =.

Recouvrement
latéral

Les deux recouvrements latéraux
constituent une seule liaison ©

Recouvrement
latéral

Recouvrement latéral de deux orbitales p non hybridées. :g

15. Vrai. Dans une méme structure molécu- - les angles entre les atomes 2,3 et 4 sont ﬁ
laire, il peut y avoir des angles de liaison de 120°. g
différents. @
Exemple : Dans la structure bipyramidale a ,(D‘, 'E
base triangulaire : A B ‘g

- I'angle entre 'atome 1 et I'atome 5 est de i ®',h/""(® \-8
180°; e e \ o

- I’angle entre I'atome 1 et les atomes 2,3 w = _-."

et 4 est de 90°; ‘® &
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16.

17

18.

19.

Faux. La liaison « est obtenue par recouvre-
ment latéral de deux orbitales p qui doivent
nécessairement contenir chacune un électron
célibataire. Il n’y a pas de liaison possible
sans électrons.

Faux. Les orbitales hybrides sp? sont effecti-
vement au nhombre de trois, dont I'une forme
une liaison ¢ avec un atome voisin. L'une des
deux autres orbitales, ou les deux, peuvent
contenir un doublet non-liant.

Vrai. L'hybridation sp3d d’un atome central
peut donner naissance a quatre structures
spatiales différentes suivant que |'orbitale
hybride participe a une liaison ¢ ou qu’'elle
contienne un doublet d’électrons non-liant:
a) une structure de bipyramide a base trian-
gulaire (5 liaisons o) ;

b) une structure en bascule (4 liaisons ¢ et
un doublet non-liant) ;

c) une structure en T (3 liaisons o et 2 dou-
blets non-liants) ;

d) une structure linéaire (2 liaisons ¢ et 3
doublets non-liants).

d)

Faux. La structure en T de la molécule de
BrF3 posseéde deux doublets non-liants sur
I’atome central. En effet, dans la structure
de Lewis de cette molécule, on doit placer
3 x 7 e pour les atomes de fluor et 7 e~ pour
I’atome de brome, soit au total 28 électrons.
Trois liaisons ¢ Br—F monopolisent six élec-
trons. Il en reste 22 a placer, soit 11 paires
de doublets libres. Placer trois doublets sur
chacun des atomes de fluor consomme neuf
paires. Les deux paires restantes se placent
sur I'atome de brome. L’atome de brome
appartient a la troisiéme période et n'a donc

20.

21.

22.

aucun probléme a étendre son octet (10 e au
lieu de 8).

F

- -sr

L’hybridation du Br est sp3d.
La molécule est en forme de T.

Faux. La géométrie plane carrée est issue
d’une hybridation sp3d? de I'atome cen-
tral. Elle est obtenue lorsque deux des six
orbitales hybrides contiennent un doublet
electronigue non-liant.

Vrai. La géométrie pyramidale a base carrée
est issue d’une hybridation sp342. Elle est
obtenue lorsqu’une des six orbitales hybrides
contient un doublet électronigue nan-liant:

Faux. Une molécule linéaire peut résulter
d’un atome central hybridé sp mais aussi
d’un atome central hybridé sp3d si trois des
cing orbitales hybrides contiennent un dou-
blet d'électrons non-liant.

O—A—0

Hybridation sp

L@’

Hybridation sp3d
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23. Faux. La molécule de SO; est triangulaire

plane. La molécule de SO; possede 24 élec-
trons (3 x 6 e pour les atomes d’oxygéne et
1 x 6 e pour le soufre), soit 24 e au total.
Trois liaisons o S—0 monopolisent six élec-
trons. Il en reste 18 a placer, soit neuf paires
de doublets non-liants. En placant trois dou-
blets sur chacun des atomes d’oxygene, on
utilise les neuf paires.

Pour annuler les charges formelles sur le
soufre, on doit délocaliser trois paires non-
liantes des atomes d’oxygéne entre |'atome
de soufre et les atomes d’oxygeéne. Cette
délocalisation conduit a une formule ol
toutes les charges formelles sont nulles :

$O4CF=-1 t0ICF=0
cF=+3) N cr-ol
09 0: ™ 07 So:

CF=-1 CF=-1 CF=0 CF=0

Faux. La molécule de BF3; posséde un
moment dipolaire résultant nul. L’atome de
bore s’hybride sp? et place donc ses trois
liaisons a 120° ['une de |'autre, dans un
plan. L’addition des trois vecteurs « dipoles »
permet a ceux-ci de s'annuler.

F
B
F—B
LV

Les vecteurs s’annulent et le moment dipo-
laire est égale a 0.

25. Vrai. La molécule de OF, n’existe pas.

En effet, on doit placer dans la structure
de Lewis de cette molécule : 4 x 7 e” pour les
atomes de fluor et 6 e pour I'atome d’oxy-
geéne, soit au total 34 électrons.

Quatre liaisons 6 O—F monopolisent huit
électrons. Il en reste 26 a placer soit 13 dou-
blets libres.

En plagant trois doublets sur chacun des
atomes de fluor, on consomme 12 paires,
la 13 devrait se placer sur I'atome d’oxy-
géne. C’est impossible, I'atome de O serait
de cette maniéere entouré de 10 électrons. Or
il appartient a la deuxiéme période et doit
impérativement respecter la régle de I'octet.

Vrai. Pour établir la structure de Lewis de
la molécule de PCI4+, on compte 5 e~ pour
le phosphore et 4 x 7 e~ pour les atomes de
chlore, soit au total 33 électrons. Comme
I’édifice porte une charge positive, il faut
soustraire 1 e ; il reste donc au total 32 e".
Quatre liaisons ¢ P—CI monopolisent huit
électrons. Il en reste 24 a placer, soit 12 dou-
blets libres. Placer trois doublets sur chacun
des atomes de fluor utilise les douze paires
dont on dispose. L'atome de phosphore doit
se constituer quatre orbitales hybrides et
s’entoure de quatre liaisons dans I'espace. Il
fait appel aux quatre orbitales hybrides sp3.

o

L

il .
‘

"

A} -
;d ptAR—

; —Cl

Vraiou faux ?
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Entrainement

Exercices

1. Les moments dipolaires et les longueurs de liaison sont donnés pour les deux molécules

suivantes :
Molécule Moment dipolaire (D) Longueur de liaison (pm)
HF 1,82 91,7
BrF 1,29 175,6

Calculez la valeur approximative du pourcentage de caractére ionique de la liaison dans
ces deux molécules.

2. Dessinez :
a) l'ion cyanate NCO™ ('oxygéne porte la charge négative)
b) I'ion isocyanate OCN™ (I'azote porte la charge négative)

3. Quelle molécule réagira le plus facilement avec 0,:COouNO?

4. Danslamolécule d’ozone (03), les deux atomes d’oxygene périphériques sont équivalents.
a) S'il existe des formes limites, dessinez-les.

b) Représentez I’hybride de résonance et indiquez quel type d’orbitale permet la
délocalisation des électrons n.

c) Indiguez I’hybridation des trois atomes d’oxygéene dans la molécule.
d) Combien d’électrons & sont-ils concernés par la délocalisation ?

5. Combien de liaisons & et de liaisons « trouve-t-on dans les molécules suivantes ?

OH

QI

Nicotine Testostérone 1,3-dihydroxynaphtaléne

6. Complétez, a I'aide de doublets électroniques non-liants, les formules suivantes :

o

g NH, HO_

a) SN 5—o0,

Ln 4 1

= <N @ oM 2 0=pP-0

Q) OH

=) ] OH OH

:1 Adénine Glucose Partie de la molécule
G de NADH
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10.

11.

12.

13.

14.

Soit la molécule ci-dessous :

a) Complétez la figure en ajoutant les doublets non-liants.
b) Prévoyez I'’hybridation de chacun des atomes concernés.

La molécule d’IF; a une structure de bipyramide pentagonale. Cing atomes de fluor sont
éguatoriaux, deux sont axiaux. Représentez la molécule dans I'espace.

Quel type d’hybridation envisageriez-vous pour |'atome d'iode central ?

Indiguez I’hybridation des atomes de carbone et d’azote dans la molécule suivante :

0
| NH
HO. N/l\o AZT
0
-+
N=N=N

Considérez les trois espéces moléculaires suivantes : NO,, NO,* et NO,~

a) Quelle espéce est paramagneétique ?

b) Prévoyez I'angle de liaison théorique dans les espéces NO,* et NO, .

¢) L'angle de liaison dans NO, est de 134° ; proposez une explication pour cette valeur
d'angle.

Dessinez en trois dimensions les molécules suivantes :

H,0,, N0, HCIO3, N,0,4, CH;CN et SO,Cl,

Expliquez pourquoi la molécule de XeF, est linéaire alors que la molécule d’OF, est
coudée.

Expliquez pourguoi la molécule de BCl; a une structure plane et présente des angles de
1200, alors que la molécule de PCl;3 est pyramidale avec des angles de 100°.

Les figures suivantes représentent trois formes spatiales possibles pour une molécule
de type XFj.

O
(D)
003 O O—X—0
(1) @ 3)

a) Dessinez sur chaque structure les orbitales non-liantes impliquées (s'il y en a) et
décrivez la figure de répulsion.

b) Indiquez, pour chaque structure, I'hybridation de I'atome central et la géométrie
résultante.

c) Le(s)quel(s) des éléments suivants pourrai(en)t représenter X dans la structure (2) : Li,
B, N, Al, P, Cl?

d) Donnez le nom d’un élément qui pourrait représenter X respectivement dans la
structure (1) et la structure (3).

trie molécula

A

-
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15:

16.

1Z.

18.

19.

20.

Considérez la réaction suivante : BF3 + NH3 > F3B—NH;

Décrivez (si nécessaire) les changements d'hybridation que subissent les atomes de bore
et d’azote au cours de cette réaction.

Dans une structure bipyramidale a base triangulaire (hybridation sp3d), pourquoi les paires

électronigues non-liantes occupent-elles préférentiellement les positions équatoriales
plutdt que axiales ?

Représentez toutes les orbitales nécessaires a la construction de la molécule de CO,.

Serait-il possible qu’une orbitale 2p, d'un atome forme une liaison © avec une orbitale
2p, d’un atome adjacent ?

Dessinez un diagramme illustrant la fagon dont des orbitales p peuvent former une liaison
o et des liaisons n. Indiquez la liaison la plus forte des deux.

Bien que la liaison N-F soit beaucoup plus polaire que la liaison N-H, le composé NF; a
un moment dipolaire plus petit que NH;. Expliquez cette apparente contradiction.
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Réponses

1.

Le moment dipolaire doit tout d’abord étre converti en C- m (voir Table 1 des Tables de constantes).

HF BrF

n=129D x 3,33-103%°C-m-D"!
=430-1030C.m

u=182D x 333-103%C-m-D!
=6,06-1030C.m

D'aprés la relation : p=Qx r

> Q=%
r
.10730 . : 10730 -
_606-10 C m=6,61-10_20C _430-10 & m:2,45_.|0_2()c
91,7102 m 1756 -107'2 m
Le pourcentage de caractére ionique se calcule selon I'equation :
% de caractére ionigue = Q -
charge totale d'un électron
-20 ~20
%=6,61-10 C=D,4]3 %=2,45-10 C=0‘]53
1,602 -107'9 C 1,602 10772 €
soit 41,3 % soit 15,3 %
a) Dans l'ion cyanate, la charge négative % %
est portée par l'atome d'oxygéne (CF = /0—6| — o=0>
R e 4 = et
6-7=-1): 10 O,
|O—C=NI b) Hybride de résonance :
b) Dans l'ion isocyanate, la charge négative % <
est portée par |I'atome d'azote (CF = 5 - /0_0/
6=-1): 10
0=C=N|
- /] c) La délocalisation des électrons se fait

grdce a I'orbitale p non hybridée de chacun
des trois atomes d’oxygéne. Tous les atomes
sont hybridés sp2.

L'ion cyanate se lie a un radical ou a un ion
par I'atome d’oxygéne alors que I'ion isocya-
nate se lie par I’atome d’azote.

NO sera plus réactif que CO a cause de la pré- d) Deux électrons (soit une paire) sont

sence d'un électron célibataire sur I'atome
d'azote :

co NO

IC=0I IN=@

Comme O,, le radical NO est paramagné-
tique. Remarque: le paramagnétisme de O,
n’est pas mis en évidence par la théorie du
lien de valence.

Soit la molécule d’ozone (O3) :
a) Formes limites de I’hybride de résonance :

concernés par la délocalisation.

Afin de comptabiliser le nombre de liai-
sons ¢ et «, les trois molécules doivent étre
représentées en formule développée (ajout
des atomes, des doublets non-liants et des
liaisons en gris) :

@ Conseil méthodologique

Veillez & ce que les atomes soient toujours
entourés de huit électrons.,

£
-
D
o
e
°
3
=
&
@
=
@
o
©
wd
&

173



-

-

i

—

Dunod.

2015

)

yright p

_Op

174

Nicotine Testostérone

- 27 liaisons ¢ - 52 liaisons ¢

- 3 liaisonsn - 2 liaisons
H,N
ﬁ s
a9,
H N
Adénine Glucose
a) H\ _ 9.
C=N.. _
& ~0I
Hoo9
H

b) Les atomes d’hydrogéne ne sont jamais
hybridés.

L’'atome de carbone et I'atome d’azote sont
hybridés sp? (trois liaisons o pour le carbone,
deux liaisons o et un doublet d’électrons
non-liant pour I'azote) et I’'atome d’oxygene
est hybridé sp3 (deux liaisons o et deux dou-
blets d’électrons non-liants).

La molécule d’IF; a une structure de bipyra-
mide pentagonale : cing atomes de fluor sont
équatoriaux (dans le méme plan, en bleu) et
deux sont axiaux :

Pour cette molécule, I'atome d’iode devrait
former sept orbitales hybrides.

Nous proposons d’inclure dans I'hybridation
sp3d? une orbitale d supplémentaire pour
I'atome d’iode. Une hybridation envisageable
pour IF; serait alors sp>d>.

1,3-dihydroxynaphtaléne

- 21 liaisons @
- 5 liaisons

IOH IOH

Partie de la molécule
de NAAH

Hybridation des atomes de carbone et
d'azote :

0
LA
HO ] 0 .sz
:;ﬁ* sp
==t
N=N=N

10. a) Afin d’identifier I'espéce paramagnétique,

représentons les molécules en structure
de Lewis (si un hybride de résonance est
nécessaire, une forme limite suffit).

NO, NO,* NO,-
¥ ®, oy s 5 s = i
o=N—0 ©=N=0g HO=N—0

Seule NO, présente un électron célibataire.
NO, est donc paramagnétique et s’orientera
dans un champ magnétique.

b) L’atome d’azote de NO,* est hybridé
sp. L'angle de liaison est de 180°.

L’atome d’azote de NO,~ est hybridé
sp?. L’angle de liaison théorique est de 120°.

c) L'atome d’azote de NO, est hybridé sp?
et I'angle théorique de la liaison est 120°.
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L'occupation d'une orbitale hybride par un
électron célibataire n’altére pas I'angle de
liaison.

Par contre, la délocalisation des électrons
entre les deux liaisons N-O élargit I'angle de
liaison :

Par conséquent, I'angle de liaison dans NO,
est légérement supérieur a 1200,

Structure en trois
dimensions

Liaisons o
Doublets non-liants

Hybridation de 'atome
central

Figure de répulsion

Géométrie moléculaire

5
. N
Structure en trois
dimensions
£
~
Liaisons ¢

Doublets non-liants

Hybridation de I'atome
central

Figure de répulsion
Géométrie moléculaire

Angles de liaison

N

\
/
b

11.

XQFZ

sp3d

linéaire

BCl,

0

sp?

triangulaire plane

triangulaire plane

120°

B—ClI

12. Les molécules XeF, et OF, différent par I’hybridation de I’atome central :

bipyramidale a base triangulaire

13. Les molécules BCl; et PCl; différent par I'hybridation de I’atome central :

i
A b AN
\F/ \F/

sp3

tétraédrique

coudée

—

sp3

tétraédrigue

pyramidale a base triangulaire

100° (1)

(1) 109,4° en théorie mais rétrécissement des angles de liaison a cause du doublet d’électrons non-

liants sur I'atome central
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14.

Sl alE o

Bipyramidale a base
triangulaire

.
Lx

a) Figure de

répulsion Tétraédrigue

Triangulaire plane

Il n'y a pas d'orbitale

non-liante dans ce cas. O/ X}

b) Hybridation
de Patome X sp?

Dessin des orbitales
non-liantes

sp3 sp3d

Pyramidale a base

) : FormeenT
triangulaire

CGéomeétrie résultante Triangulaire plane

c) L'azote (N) et le phosphore (P) pourraient
donner la structure (2) :

d'hybridation pour pouvoir s'entourer de
quatre liaisons o (I'atome sp? devient sp3).

16. Dans une structure bipyramidale a base
¥ @ ” triangulaire (hybridation sp3d), les paires
H™ \ (e \ électroniques non-liantes occupent préféren-
H H tiellement les positions équatoriales plutot
ue axiales :
d) L'aluminium (Al) et le bore (B) pourraient a
donner la structure (1) : ,O‘\ C)§~
AN A 2 \‘,\\-‘ \‘\\‘
i (@ i s i O
2 S W @—A_ A .o AT A
Al—Cl| B—ClI N By s o
et - S - = | 2 ,'»O : O
Ll L, el A

@) o}
; I I
Lo |_o IV 4
=98 4 L
O O

Ce remplissage des orbitales hybrides est dQi
aux interactions possibles (répulsions) entre

Le chlore (Cl) pourrait donner la structure
3):

15. Représentons les réactifs et le produit de
I’équation en trois dimensions :

\/F\\ @ (F\\“:' ';'/H électrons liants et non-liants. Les répulsions

B—Fl + _N-H — B—N sont plus fortes pour des paires d'électrons
7 - H \H /F/ \H se trouvant a 90° que pour des paires d’élec-
% /sz sp? \/Spg sp? trons situées a 120°. Afin de minimiser ces

répulsions, les paires non-liantes d’électrons

Au cours de la réaction, I'atome d’azote reste
hybridé sp3 alors que I'atome de bore change

sont placées en position éguatoriale avec des
angles entre les orbitales hybrides de 120°.



17. La molécule de CO, : /

O Orbitale hybride sp?

Orbitale hybride sp

/ Orbitale non hybridée

---------- Les plans des orbitales [
sont perpendiculaires

18. Une orbitale 2p, d’'un atome ne peut, en aucun cas, former une liaison © avec une orbitale 2py
d'un atome adjacent car les orbitales p participant a ce type de liaison doivent impérativement étre
paralléles entre elles.

19. Les orbitales p peuvent former des liaisons o ou des liaisons = entre deux atomes (X) :

Py Py

o
S (i —— ) —
recouvrement axial

recouvrement
latéral

=

Les liaisons ¢ sont formées par recouvrement axial des orbitales p, tandis que les liaisons & sont
formées par recouvrement latéral des orbitales p,etp,. Les liaisons ¢ sont plus fortes que les liai-
sons x car la densité électronigue est située entre les noyaux des deux atomes liés.
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La liaison N-F est plus polarisée que la liai-

son N-H :

-Ay = 4,0(F) - 3,0(N)=1,0

-Ay = 3,0(N) - 2,2(H) = 0,8

Dans NH;, le moment dipolaire est dirigé
vers N alors que dans NF3, le moment dipo-
laire est dirigé vers les atomes de fluor :

20. Les molécules NF; et NH3 sont toutes deux @
pyramidales a base triangulaire : N=2F N"=H
NS 7N
NN H H

Dans les deux molécules, la paire d’électrons
non-liants sur I'atome d’azote contribue au
moment dipolaire total.

Dans NH3, la polarité résultant de la présence
du doublet non-liant renforce la polarité des
liaisons N-H alors que dans NF3, la polarité
résultant de la présence du doublet non-liant
annihile en partie la polarité des liaisons N-F.
Par conséquent, NF3 a un moment dipolaire
plus petit que NH;.
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Schéma de synthese: La géomeétrie moléculaire

* Molécules polaires
* Molécules non polaires

3

« Géométrie tétraédrique

* Moment dipolaire : u =Q X r
* Angles de 109,4°

* Liaisons simples ¢ ]

(Extension de la coque valencielle )
s spd
- Géométrie bipyramidale a base triangulaire
< pokie « Liaison double : 1 g et 1 Angales_ de 90° et 120°
« non polaires * Géométrie plane triangulaire ;3?;‘12 R
o hvlkaidati * Angles de 120° métrie octaédrique
hybridation g L Angles de 90° )

L2

* | liaison triple : | get2m

+ 2 liaisons doubles : 2cet2
* Géométrie linéaire

* Angles de 180°




MOTS-CLES

= |nteractions
moléculaires

= forces de Van der Waals

= liaisons hydrogéne
= loi de Boyle-Mariotte
=« loi de Charles

et Gay-Lusssac

= |oi d’Avogadro

= gaz parfaits

= gaz réels

| es etats
de la matiere

= équation de Van der
Waals

= théorie cinétique
des gaz

= distribution de
Maxwell-Boltzmann

= liquides

= tension de vapeur

= tension superficielle
= viscosité

cristaux

solides amorphes
maille élémentaire
réseaux cristallins
solides moléculaires
solides ioniques
solides covalents
solides metalliques
diagrammes de phases
variance

Dans I'atmosphére, I’eau existe sous trois états (ou phases) distincts : solide, liquide
et gazeux. La vapeur d’eau n’est pas visible a température ambiante mais lorsque la
température baisse, en se liquéfiant, elle forme des gouttelettes (rosée des plantes
et vapeur d’eau sur les lunettes). Par grand froid, I’eau liquide se solidifie en neige
et en glace.

Nous allons montrer que ces trois états, qui peuvent par ailleurs coexister, sont
le résultat de I'intensité des interactions électrostatiques qui s’établissent entre
les molécules. Ces interactions, aussi appelées forces inter- ou intramoléculaires,
peuvent étre, selon le cas, négligeables (comme dans les gaz) ou, au contraire, trés
importantes (comme dans les solides).

Les forces intermoléculaires sont les forces que les molécules exercent les unes sur
les autres : leur intensité est fonction de la nature des molécules mises en présence.
Il s’agit des forces de Van der Waals et des liaisons hydrogeéene.

& e/
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Les dipoles moléculaires

Les forces de Van der Waals sont des interactions de nature €lectrostatique qui s’exercent
entre des dipoles. Attention a ne pas confondre les forces d’interaction entre molécules et
les forces qui contribuent a maintenir les atomes « ensembles » au sein d’une molécule
et qui peuvent étre des liaisons covalentes, ioniques ou métalliques.

o Liaison
Interaction

Il peut y avoir plusieurs types de forces d’interaction car trois types de dipdles peuvent
se créer dans les molécules. Rappelons qu’un dipdle peut étre représenté€ par un vecteur.
Il résulte d’une séparation de charge qui s’opére a la suite d’une répartition inégale des
électrons entre des atomes liés par covalence.

Les dipdles peuvent étre :

— permanents ;

— induits ;

— instantanés.

Dipoles permanents (dp)

Un dipdle permanent est présent dans toute molécule dont la géométrie ne permet pas
d’annuler les vecteurs dipolaires associés aux différentes liaisons qui se forment dans
I’espace entre les atomes. Ces moments dipolaires résultent d’une différence d’électro-
négativité (Ay) entre les atomes de la liaison. Additionnés, ils peuvent donner un dipdle
résultant, caractérisé par une valeur non nulle de moment dipolaire souvent exprimé en
Debye.

Les dipGles permanents s’alignent de sorte que 1’extrémité positive du dipéle d’une
molécule soit orientée vers |’extrémité négative du dipdle de la molécule voisine.

o 3 9 o

Dipble Dipéle
permanent permanent

Cet alignement est partiellement détruit par le mouvement thermique aléatoire des
molécules, plus particulierement a 1’état liquide et gazeux. C’est Keesom (1902) qui a
décrit les interactions résultant de I’existence de dipOles permanents, présents dans toutes
les molécules polaires. Par conséquent, les forces d’interactions qui s’exercent entre
dipoles de ce type sont appelées forces de Keesom. Ces forces d’attraction faibles (de
~ 1 220 kJ - mol™!) peuvent étre contrecarrées par des forces de répulsion qui s’exercent
entre les régions des dipdles ayant des charges de méme signe, lorsque les molécules se
rapprochent I"une de I’autre.



2015 Dunod.

Copyright ©

© Dunod. Toute reproduction non autorisée est un délit.

5 & & 5

|'4—r Attractions
|+— Répulsions

& v & & 4 4 o

Dipole Dipole
permanent permanent

Dipoles induits (d,)

Debye (1920) a montré que, lorsqu’un dip6le permanent s’approche d’une molécule
non polaire qui ne présente initialement pas de séparation de charge, il se forme dans
cette derniere un dipdle induit, résultant de 1a déformation du nuage électronique de la
molécule sous I’action du dipdle permanent voisin. Ce rapprochement génere une force
d’interaction entre le dipole permanent et le dipdle induit, appelée force de Debye.

) &t 3 3 8 &
—
Dipdle Molécule Dipdle Dipble
permanent non polaire permanent induit

La déformation du nuage électronique de la molécule initialement non polaire est
réversible : elle disparait lorsque le dipdle permanent s’éloigne. L aptitude d’un nuage
électronique a se déformer dépend d’une grandeur appelée polarisabilité¢ (WWW).

Dipoles instantanés (d;,.,)

Il existe enfin des dipdles instantanés dont 1’origine est décrite ci-dessous.

En moyenne, dans un atome ou une molécule, la densité de charge électronique associée
aux €électrons est répartie uniformément dans une région entourant le (ou les) noyau(x).
Cependant, les densités électroniques des atomes et des molécules peuvent fluctuer. En
effet, la localisation réelle des électrons peut, a tout moment, suite aux « mouvements »
de ceux-ci, étre décentrée ; ce qui engendre I’ apparition d’un dip6le appel€é « instantané ».
Ce dipdle fluctue en fonction du « mouvement » des €lectrons et est capable a son tour
d’induire des dipdles dans les molécules voisines. Une interaction entre les deux dipdles
peut alors s’établir selon la séquence suivante :

1. Molécule 2. Fluctuation du 3. Formation d'un
non polaire nuage électronique dip6le instantané
& &* & &* & o
Dipoéle Molécule Dipole Dipole
instantané non polaire instantané induit

4, Déformation du nuage électronique
de la molécule non polaire voisine

5. Création d’un dipdle induit
dans la molécule non polaire
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Dans une molécule non polaire, les dipdles instantanés fluctuent avec le temps.
t, t, t, t,

Mais en moyenne, la molécule est « neutre ».

Les forces entre les dip6les instantanés et les dip6les induits sont appelées forces
de dispersion de London. Les forces de dispersion de London (1937) s’exercent sur
toutes les molécules, aussi bien entre molécules polaires qu’entre molécules non polaires
puisqu’elles sont associées au « mouvement électronique ».

_

Les forces de Van der Waals

La résultante des forces d’interactions dipolaires (Keesom, Debye, London) est repré-
sentée dans le diagramme de Lennard-Jones. Elle adopte un profil énergétique dont
I’allure générale est comparable a celui proposé par Heitler-London pour décrire la liaison
chimique dans une molécule de H, :

A Energie potentielle

Distance entre les molécules

D @D @ = &

-1 kJ.mol™

T T

Répulsions Attractions

Cependant, sur I’axe des abscisses, la distance interatomique est remplacée par la
distance intermoléculaire et la profondeur du puits de potentiel ainsi que la distance
d’équilibre n’ont rien de comparables :

— +400 kJ - mol™! pour la formation ou la rupture d’une liaison chimique ;

— seulement une vingtaine de kJ - mol~! pour une interaction de Van der Waals
(1 kJ - mol~! entre deux molécules de H,).

La profondeur du puits de potentiel peut étre calculée par trois expressions différentes
selon le type d’interactions envisagées (Keesom, Debye ou London).

Ces potentiels dépendent selon les cas de : l1a constante de Boltzmann (k), de la constante
diélectrique du milieu (qui reflete la capacité d’un solvant a pouvoir séparer des charges
de signe opposé), de la polarisabilit¢ des molécules (o), de la valeur des moments dipo-
laires permanents (U), des énergies de premicre ionisation (/), de la distance entre les
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molécules (r) et de la température (7). Elles représentent les forces (ou interactions) de
Van der Waals (voir chapitre 2, fiche 14).

La contribution attractive du potentiel d’interaction entre deux molécules est donnée
par I’expression :
Epchye + E,Keesom + EpLondon

Y

EpVdW = —

L’augmentation abrupte de 1I’énergie potentielle qui se produit lorsque deux molé-
cules s’approchent a une distance inférieure a leur distance d’équilibre est attribuée au
chevauchement des orbitales et a la répulsion des noyaux et des électrons périphériques
des molécules.

Dans le tableau ci-dessous, sont données, a titre d’exemple, quelques contributions
relatives (unités non S.1.) des trois termes de Van der Waals pour quelques composés

A25E
Particule E,Keesom EpDebye E“London
Ar 0 0 50
N, 0 0 58
CgHs 0 0 1 086
HCI 22 6 106
H,0 190 11 38
HCN 1277 46 111

La force d’attraction intermoléculaire, qui dérive du potentiel d’interaction de Van der
Waals, est appelée force de Van der Waals. C’est donc une force de tres courte portée
qui varie en 1/r7 (WWW).

Exemple : Si la distance r qui sépare deux molécules est doublée, la force est
divisée par 27, soit 128.

Les interactions de Van der Waals sont responsables de la cohésion de la matiére. Elles
influencent les températures de changement d’état (€bullition, fusion...) et la solubilité
des composés.

En résumé :

Liaison
dﬂl d, dnsl d, dp - dp hydrogéne Liaison C—C
~1-25kJ-mol” ~5-40kJ-mol” ~350k)-mol”"

_

Les liaisons ou ponts hydrogene

Les liaisons hydrogene sont des interactions qui se créent entre :
— un atome d’hydrogene impliqué dans une liaison fortement polarisée, qui le rend
porteur d’une fraction de charge positive ou charge partielle (8%) ;
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— un petit atome d’une molécule voisine, porteur d’un doublet d’électrons libres (paire
non-liante) et de forte électronégativité (souvent N, O ou F).
Exemple :

2
™
H HO
180 pn’i"‘;?):_
H/ \Hﬁ*

Comme |’atome d’hydrogene impliqué dans une liaison polarisée est partiellement
déficient en €lectron, un atome voisin de petite taille, porteur d’un doublet libre, peut
s’approcher assez aisément du noyau de I’hydrogene et ainsi partager, avec lui, une partie
de sa densité électronique pour créer des liaisons hydrogene ou ponts H. Dans I’eau,
les liaisons hydrogene sont « intermoléculaires », mais il existe également des liaisons
hydrogene « intramoléculaires » qui s’établissent entre différentes parties d’une méme
molécule (protéines).

Les liaisons hydrogene sont responsables des propriétés remarquables de ’eau (voir
chapitre 6, fiche 4).

Ce sont des interactions dirigées et fortes, leur énergie peut varier entre 5 et 40 kJ - mol™!,

Elles jouent un réle important dans la chimie de la santé et de la vie :

— La structure 3D des protéines est en grande partie déterminée par |’existence de ponts
hydrogene intramoléculaires qui se forment entre les atomes d’hydrogene et les atomes
d’oxygene ou d’azote des acides aminés.

— Les acides nucléiques doivent également leur organisation en double hélice aux ponts
hydrogene qui se créent entre les bases azotées de leurs squelettes. Ce sont ces ponts
hydrogéne qui, par leur clivage et leur reformation aisée, permettent la réplication des
brins de I’ADN et la sauvegarde du matériel génétique.

Les liaisons hydrogéne s’ajoutent aux forces de Van der Waals pour assurer la cohé-
sion de la matiere. L’intensité de toutes ces forces permet d’expliquer, au cas par cas,
pourquoi, dans les conditions habituelles de température et de pression, un compos¢ se
trouve soit en phase gazeuse, soit sous forme liquide ou solide.

_

L’état gazeux

Les gaz sont formés de molécules ou d’atomes qui se maintiennent trés €loignés les uns
des autres, de sorte que les interactions entre particules peuvent, dans la plupart des cas,
étre négligées (en particulier a 0 °C et sous 1 atm).

Notons que pour un gaz, la température de 0 °C (273,15 K) est une température élevée
et que la pression de | atm correspond & une basse pression.

A I’état gazeux, les molécules sont animées en permanence de mouvements aléatoires
rapides qui les empéchent d’interagir entre elles. Les gaz occupent I’entiereté du volume
qui leur est offert. Ils sont treés facilement compressibles ou expansibles.
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Dans un gaz, les mouvements des particules (molécules ou atomes) sont des mouve-
ments rectilignes, aléatoires, interrompus par des collisions entre particules ou par des
collisions entre les particules et les parois du récipient qui le confine. La vitesse et
la direction du mouvement d’une particule, 2 un moment précis, sont donc imprévi-
sibles. Les collisions sont élastiques, ¢’est-a-dire qu’elles ne s’accompagnent d’aucune
perte d’énergie au moment du choc (conservation de la quantité de mouvement). On
consideére ainsi que dans un gaz, il y a conservation de I’énergie cinétique moyenne
des particules.

Dans un gaz monoatomique, 1’énergie cinétique moyenne des particules est une
énergie de translation, directement corrélée a la température du gaz, les particules de gaz
se déplacant plus lentement a basse température qu’a haute température (voir fiche 9). Il
s’agit d’une grandeur moyenne car toutes les particules de gaz ne se déplacent pas a la
méme vitesse et les nombreux chocs élastiques redistribuent, en permanence, I’énergie
cinétique entre les particules.

Lorsque les particules de gaz entrent en collision avec les parois du récipient, elles
exercent une force sur celles-ci. L’ensemble de ces forces, ramené par unité de surface,
définit la pression du gaz (P) :

-y i
Sl -

F est la force exprimée en Newton, § est la surface exprimée en métre carré.

L’unité de pression est le Pascal (Pa). Celui-ci est défini comme résultant d’une force
d’un Newton qui s’exerce sur une surface d’'un metre carré (WWW).

Un gaz est également caractérisé par trois autres grandeurs physiques : sa température
(7)), son volume (V) et sa quantité de matiere (n).

Ces quatre parametres (P, T, V et n) sont reliés par différentes relations connues sous
le nom de loi de Boyle-Mariotte, loi de Charles et Gay-Lussac et loi d’ Avogadro.

_

La loi de Boyle-Mariotte

La loi de Boyle-Mariotte relie le volume a la pression du gaz : « A température constante,
le volume d’un gaz est inversement proportionnel a sa pression. »

“ atm
A Pression e
(atm) T Mathématiquement :
T a
Vo=
[ 2 atm P
3F _l a est une constante de proportionnalité

Volume (L)

»>

Vv 2V 3V 4V
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Les applications de la loi de Boyle-Mariotte sont nombreuses (les mouvements respi-
ratoires par exemple). La valeur exacte de la constante n’a pas besoin d’étre connue
pour appliquer la loi entre deux volumes de gaz sous des pressions différentes, a
température constante :

Pisitiate * Vinitial = 8 = Pinate * Vanal
Dans cette expression, on peut utiliser les unités de son choix pour exprimer la pression
et le volume.

_

La loi de Charles et Gay-Lussac

La loi de Charles et Gay-Lussac relie le volume d’un gaz 2 sa température : « A pres-
sion constante, le volume d’une quantité donnée de gaz est directement proportionnel
a sa température. »

A Volume (L)

Mathématiguement :
/ Vob. T

b est une constante de proportionnalité

et Température (°C)
|

LatE® | »

273,15 0 200 -

On peut encore exprimer la loi, a pression constante, sous la forme ;
Vinitial _ 1, _ Vfinal
T

initiale Tﬁnalc

Par extrapolation, on détermine que le volume du gaz est nul, lorsque la température est
de - 273,15 °C. Cette tempé€rature a €t€ choisie par W. Thompson (Lord Kelvin) comme
température du zéro absolu et est a ’origine d’une nouvelle échelle de température
exprimée en Kelvin (unité S.1.).

Toute température, exprimée en degrés Celsius, peut étre transformée en degrés Kelvin
par I’expression :

T(K) = I(°C) + 273,15 °C

_

La loi d’Avogadro

La loi d’Avogadro relie le volume d’un gaz a sa quantité de matidre : « A température
et pression constantes, le volume d’un gaz est directement proportionnel a la quantité
de gaz (exprimée en mol) que contient ce volume. »
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A Volume (L)

Mathématiquement :

Vec.n
c est une constante de proportionnalité

-

Quantité de matiere (mol)

0

Le volume molaire d’un gaz est le volume occupé par une mole de ce gaz a température
et pression constantes.

Le volume molaire d’un gaz a 0 °C et sous une pression de | atm (~1 - 103 Pa) est
égal 222,41 L. Ces conditions de pression et de température sont nommées « conditions
normales de T et de P » (T.P.N.).

_

L’équation d’etat des gaz parfaits

Les lois de Boyle-Mariotte, Charles et Gay-Lussac et Avogadro indiquent que le volume
d’un gaz (V) est directement proportionnel a sa température en Kelvin (7), a sa quantité
de matiere (n) et est inversement proportionnel a la pression du gaz (P).

Vol l;,T ou encore % = constante = R

La loi des gaz parfaits est représentée par I’équation :
P-V=h+R-T

Cette équation est appelée équation d’état des gaz parfaits et R, la constante molaire
des gaz parfaits.

Le gaz parfait est un modele qui décrit le comportement idéal vers lequel tend un
gaz réel. On considére dans un gaz parfait, que les molécules de gaz sont suffisamment
éloignées les unes des autres pour que les interactions €lectrostatiques qui dépendent de
la nature du gaz puissent étre négligées. Ces conditions sont généralement rencontrées
lorsque le gaz se trouve a haute température et sous basse pression.

La constante molaire des gaz parfaits (R) se calcule en remplagant les différentes
variables par leurs valeurs respectives 4 0 °C et sous une pression d’ | atm, ¢’est-a-dire :

_P-vV _1,01325-10° Pa x 22,41-107 m’

_ g
2T imol X 23.15K =8,314 > mol™ - K

R
Lorsque, dans cette expression, la pression est exprimée en atm et le volume en litre,
la constante des gaz parfaits est égale 2 0,082 L - atm - mol~! - K~
L’équation d’état caractérise I’énergie interne du gaz parfait, a température et pres-
sion constantes. En effet :
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P-Vzg - S +d =F -d = Travail = Energie

Dans cette expression, F symbolise la force, S une surface et d un déplacement.

_

La théorie cinetique des gaz

L’énergie interne d’un gaz parfait est une énergie exclusivement cinétique puisque les
molécules ou atomes ne sont pas supposés interagir entre eux, sauf au moment des
collisions aléatoires.

A chaque collision, toute molécule de gaz peut acquérir ou perdre de I’énergie. Cependant,
a température constante, I’énergie totale de I’ensemble des molécules reste constante.

Dans ces conditions, on peut montrer, par un calcul statistique, que la pression exercée
par le gaz vaut :

1 N 2
P === mv
3V
V est le volume de N molécules ou atomes ayant chacun une masse m.

v2 estla moyenne des vitesses au carré.

Cette équation peut étre réécrite sous la forme :

P-v=2.N(Im?)

Elle fait ainsi apparaitre le terme (Y2 m v2) qui représente I’énergie cinétique moyenne
de translation ( E;,) des molécules ou atomes de gaz.
Pour 1 mole de gaz monoatomique, on peut encore €crire :

e 2 =
RT =3 Ny - Egy

et montrer que pour une molécule :

B My g
=3 N =k T

Ecin

k est la constante de Boltzmann (R/N,) = 1,38 - 1023 J - K~I.

Cette expression spécifie que : « L’énergie cinétique moyenne de translation d’un gaz
monoatomique est directement proportionnelle a la température exprimée en Kelvin. »

Pour un gaz monoatomique, le facteur 3!2 décrit les degrés de liberté de mouvement
d’un atome, ¢’est-a-dire toutes ses possibilités de mouvement dans I’espace, associées
a la translation.

Si le gaz est diatomique ou polyatomique, des mouvements moléculaires supplémen-
taires sont a prendre en considération. Aux mouvements de translation, s’ajoutent des
mouvements de rotation et de vibration des molécules.

Ces mouvements supplémentaires modifient la constante de proportionnalité qui lie

E,, et T: le facteur 3,*'2 peut devenir 51'2, 7.’2. e Nfz selon le degré de complexité de la

molécule (N : nombre entier).
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Il est impossible de mesurer directement la vitesse d’'une molécule en particulier, on
ne peut mesurer qu'une grandeur moyenne. Cependant, dans la majorité des cas, une
grandeur appelée vitesse quadratique moyenne ("quad} est une meilleure indication de la
vitesse des molécules que la moyenne des vitesses.

On la définit de la maniére suivante :

Vouad = VW = szl_ : vitesse quadratique moyenne d’une mole de gaz

Exemple : Si on calcule Vquag POUT une mole de dihydrogeéne a 0 °C, on obtient
une valeur de 1 836 m - s~! ; ce qui correspond 2 environ 6 600 km - h~!. (Pour
obtenir la vitesse quadratique d’une mole de molécules de H,, la masse molaire

du gaz (M) doit étre exprimée en kg.mol™').

Grice a cette équation, on voit que la vitesse quadratique moyenne d’un gaz, a tempé-
rature ambiante, est tres élevée. Elle est inversement proportionnelle a la racine carrée de
la masse molaire (M) et directement proportionnelle a la racine carrée de la température
(exprimée en Kelvin). Cette équation s’applique a toutes les molécules.

« La vitesse moléculaire est d’autant plus grande que la masse de la molécule est petite
ou que la température est élevée. »

Les courbes obtenues en portant le nombre statistique de molécules d’une substance
gazeuse se déplacant a une vitesse donnée en fonction de cette vitesse sont appelées
courbes de distribution (des vitesses) de Maxwell-Boltzmann.

A Nombre relatif de molécules

0,a273 K Dans ce graphique, I’aire sous les trois courbe est
la méme : on considére une mole de particules. On
0, 1000 K observe que, lorsque la température augmente, le
nombre de particules qui ont des vitesses élevées
H, 273 K augmente. On observe également que, plus les
particules sont légeres, plus leur vitesse moyenne

est élevée.

0 1000 2000 3000 4000
Vitesse (m/s)

Ce modele microscopique du gaz, ou les particules sont considérées comme des points
matériels sans volume propre et au libre parcours moyen élevé (distance parcourue par
une molécule entre deux chocs successifs), est encore appelé « théorie cinétique des
gaz ». Il permet d’expliquer les propriétés physiques observées pour les gaz a I’échelle
macroscopique.

_

Les gaz réels

En pratique, il arrive fréquemment a basse température (7" << 0 °C) et sous haute pres-
sion (P >> 1 atm), qu'un gaz n’obéisse plus a la loi des gaz parfaits. En effet, dans ces
conditions, il faut prendre en considération le fait que les molécules en se rapprochant
les unes des autres, sous I'effet d’'une augmentation de pression et en ralentissant sous
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I’effet d’un abaissement de température, peuvent entrer en interaction les unes avec les
autres. Les forces intermoléculaires ne sont alors plus négligeables et le gaz s’éloigne
du comportement parfait. On le dit « réel » et il obéit a une relation qu’on dérive de
I’équation des gaz parfaits de la facon suivante :

Gaz parfaits : P- V=n-R-T
Gaz réels : (P +X) - (V] -Y)=n-R:T

mesurée nesuré

— La pression mesurée est réduite a cause des interactions entre particules qui diminuent
le nombre de chocs possibles de ces particules sur les parois du récipient. Par conséquent,
on doit I'implémenter d’une quantité X afin de retrouver une grandeur analogue a celle
du gaz parfait.

— Comme le volume mesuré est celui du récipient dans lequel se trouve le gaz, il faut
prendre en compte le volume propre des particules et ce dernier doit étre soustrait.

L’équation d’état des gaz réels, appelée équation de Van der Waals, prend la forme
suivante :

2
(P+’:/—§')-(V—nb)=n-R-T

Les parametres a et b dépendent de la nature du gaz et sont déterminés expérimentalement.
— Le parametre a est associé€ aux interactions entre particules de gaz.
— Le parametre b est associ€ au volume propre des particules, aussi appelé covolume.

Notons qu’a température ambiante (25 °C) et dans des conditions normales de pression
(1 atm), on considere que la majorité des gaz obéissent a la loi des gaz parfaits.

_

Les mélanges gazeux

Dans un mélange de gaz, en I’absence de réactions chimiques, un gaz individuel n’in-
fluence pas la pression des autres gaz présents dans le mélange. Chaque gaz exerce la
méme pression avant et apres mélange.
La pressipn exercée par un gaz individuel (A) est appelée pression partielle (p A?'
La pression totale d’'un mélange gazeux (Pr) est égale a la somme des pressions
partielles de chacun des constituants du mélange. Cette loi est connue sous le nom de
lulde[_)altun:PT=pA+pB+pC+... ‘ ' . .
Considérant que chaque gaz se comporte comme s’il était parfait, on obtient en

substituant :
(R : T) +

Vv
L BAT
v =T vy

b= () ()
R-T

PT = (nA +HB + fIC o ...) .
A température et volume constants, la pression totale est déterminée par la quantité de

matiere totale du mélange ().
Comme chaque gaz se comporte de facon indépendante, on peut encore écrire :

pA_nA'R'T-V_]_nA

Pr e R-ToV O mp

—x, O  pa=x P
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x, est appelé fraction molaire du gaz : ¢’est le nombre de moles du gaz A exprimé
en fonction du nombre total de moles de 1I’échantillon.
Exemple : La pression totale de 1’air atmosphérique est égale a :

P,.= 1 atm =pN, + pO, + pH,0 + pCO, + pAr + Pgaz en traces
Comme on connait la composition de I’air : 78 % de N,, 21 % de O,, x % de H,O
+y % de CO, +z % de Ar + ...

P, .=1atm=0,78 x (I atm) + 0,21 x (1 atm) + 0,x x (1 atm) + 0,y x (I atm) + 0,z
x (1 atm) + ...

Les pressions en H,O, CO, et gaz nobles ne sont pas chiffrées car ces pressions, en
particulier, dépendent des conditions atmosphériques (taux d’humidité) et du degré de
pollution de I’air.

_

‘ . .
L’état liquide

Dans un liquide, les molécules ou atomes sont au contact les uns des autres, sans ordre
particulier. Les forces intermoléculaires y sont suffisantes pour assurer le maintien des
particules dans un volume fixe, capable de s’écouler dans un récipient et d’épouser les
formes de celui-ci. La structure du liquide est désordonnée. Le liquide est habituellement
peu compressible et peu expansible.

Dans un liquide, les forces intermoléculaires sont importantes. Leur nature et leur
intensité varient d’une substance a I’autre. Il est des lors beaucoup plus difficile de décrire
les liquides a I’aide d’une équation d’état générale, comme on peut le faire pour les gaz.

Nous nous intéresserons donc uniquement a quelques propriéiés intéressantes des
liquides :

— la pression de vapeur ;

— la tension superficielle ;

— la viscosité.

_

La pression de vapeur

Un liquide exposé a I"air s’évapore au cours du temps en se transformant progressivement
en vapeur (WWW). Ce phénomene porte le nom de vaporisation.

A I’échelle moléculaire, comme pour les gaz, les molécules a I’état liquide sont, en
fonction de leur degré de complexité, animées de mouvements de translation, de rotation
et de vibration qui permettent de définir, a une température précise, une énergie cinétique
moyenne des molécules.

La courbe de distribution des vitesses ou des énergies cinétiques montre qu’il y a, dans
un liquide, a une température donnée, une fraction de molécules dont I’énergie cinétique
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est supérieure a une énergie seuil. Cette énergie seuil est I’énergie cinétique minimale
que doivent posséder les molécules a la surface du liquide pour pouvoir vaincre les forces
intermoléculaires exercées par leurs voisines et passer en phase gazeuse. En effet, si ces
molécules se trouvent a la surface du liquide et si elles ont une énergie suffisante, elles
peuvent échapper a I’ attraction des molécules voisines et s’extraire du liquide. Ces molé-
cules énergétiques ou « chaudes » quittent le liquide et passent a I’état de vapeur. Ainsi,
avec le temps, si le récipient n’est pas étanche, I’entiereté du liquide finit par se vaporiser.

Dans le liguide Dans la vapeur
A Fraction de molécules A Fraction de molécules
I E,, seuil E,, seuil
« Molécules « Molécules
chaudes » froides »
> -l
! S ! >
0 Eciné:ique 0

cinétigue

Si, 4 une température choisie, le phénomene se produit dans un milieu fermé, la
vapeur reste au contact du liquide. L’ensemble des molécules de la phase vapeur peut
étre caractérisé par une courbe de distribution qui montre qu’il existe, cette fois, une
fraction de molécules dont I’énergie est inférieure a une énergie seuil et qui n’ont donc
pas la possibilité de se maintenir dans la phase vapeur. Ces molécules peu énergétiques
ou « froides » vont, a la surface, étre réabsorbées par le liquide.

Des lors, a cette température, deux phénomenes inverses peuvent se produire :

— la vaporisation ou passage de la phase liquide — la phase vapeur ;

— la condensation ou passage de la phase vapeur — la phase liquide.

Lorsque ces deux phénomenes inverses ont des vitesses identiques, un équilibre dyna-
mique s’installe entre le liquide et la vapeur :

Liquide = Vapeur

L’équilibre est dynamique car, en permanence a I’échelle moléculaire, certaines molé-
cules de liquide quittent la phase vapeur alors qu’une fraction de molécules de vapeur
regagne la phase liquide. Lorsque la vitesse de ces deux phénomenes opposés est la
méme, il y a équilibre. Ce phénomene n’est évidemment pas perceptible a 1’échelle
macroscopique.

On appelle pression de vapeur d’un liquide pur (P°y,), la pression partielle exercée
par la vapeur sur le liquide, a une température définie, lorsqu’on se trouve en milieu
fermé et que 1'équilibre dynamique est en place. La pression de vapeur dépend de la
nature du liquide (interactions moléculaires) et de la température : plus la température est
élevée, plus la fraction de molécules « chaudes », ¢’est-a-dire qui possédent une énergie
supérieure a I’énergie seuil, est importante.
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La relation qui lie la pression de vapeur d’un liquide pur a la température est une
fonction exponentielle.
Pour deux liquides A et B :

A P°, (atm)

o _c - AHe,,
, = Cste.exp <

1
[
'
1
'
'
[
[
0
'

0 TeA TB  T(C)

Le AH"WP est la variation d’enthalpie standard (ou chaleur) de vaporisation. Il
s’agit d’une énergie, qui correspond a la quantité de chaleur que doit absorber une mole
de liquide pour se vaporiser a une température et une pression constantes. La variation
d’enthalpie standard de vaporisation s’exprime en kJ - mol~! et est toujours positive. En
effet, pour que la température du liquide reste constante pendant le processus de vaporisa-
tion, le liquide qui s’est refroidi suite au départ de ses molécules « chaudes », doit absorber
de la chaleur. On dit que le processus de vaporisation est un processus endothermique,
car il nécessite un apport d’énergie. Le processus inverse, appelé condensation liquide
ou liquéfaction, est, quant a lui, caractérisé par une variation d’enthalpie standard de
condensation (AH"mnd) négative : il s’agit d’un processus exothermique qui s’accom-
pagne d’un dégagement de chaleur.

Dans le diagramme des pressions de vapeur, la ligne pointillée horizontale (*) coupe
les courbes de pression de vapeur A et B ; ce qui permet de trouver les points d’ébullition
(PgA, PgB) des deux liquides (A et B). Le point d’ébullition correspond a la température
a laquelle la pression de vapeur du liquide est égale a la pression qui régne au-dessus
du liquide, a I’intérieur du récipient fermé. Si la pression est de 1 atm, la température
d’ébullition (T%) est dite normale. Ce parametre peut servir a identifier un liquide et est
dépendant du type d’interactions qui s’exercent entre les molécules de liquide.

D’apres le diagramme ci-dessus, le liquide « A » est plus volatil que le liquide « B »
puisqu’a une pression donnée, sa tempé€rature d’ébullition est plus faible (T;A < T:B),
conséquence de sa variation d’enthalpie standard de vaporisation plus faible. La valeur
de cette derniere est obtenue facilement en portant en graphique la relation logarithmique
suivante ou relation de Clausius-Clapeyron :

Q
vap

]nPOV = In Cste — R T
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Si on place en abscisse 1/T et en ordonnée In P°y;, on obtient I’équation d’une droite
_ [+

de pente négative, dont le coefficient angulaire vaut ______¥4P |

L’ordonnée a I’origine donne le In de la Cste et R est la constante des gaz parfaits
(8,314 J - mol~! - K1),

]
Aln P°,

In Cste = &Ho\fap

B ™

0 1/T (K

Le tableau ci-dessous reprend les températures d’ébullition a la pression de 1 atm et
les variations d’enthalpie standard de vaporisation de quelques liquides :

Liquide Te (°0) AH"WP (k] - mol-") Interactions
n-Pentane 25,8 36,1 London
n-Octane 125,7 41,5 London
Méthanol 65,0 38,0 VdW - ponts H
Ethanol 78,5 43,3 VdW - ponts H
Eau 100,0 44,0 VdW - ponts H

La variation d’enthalpie standard de vaporisation peut étre directement corrélée a la
nature des interactions qui s’établissent entre les molécules. Plus les interactions au sein
du liquide sont importantes, plus AH"WP est élevé.

_

La tension superficielle

Quelle que soit la nature des forces intermoléculaires dans un liquide pur, les molécules
a I'intérieur du liquide sont attirées dans toutes les directions de I’espace par toutes les
molécules voisines. La résultante des forces d’attraction dues aux interactions isotropes
(forces identiques dans toutes les directions) qui s’ établissent au sein du liquide est donc
plus faible que celle ressentie par les molécules a I’interface eau/air qui, elles, subissent
des forces d’attraction anisotropes (qui ne sont pas identiques dans toutes les direc-
tions). A la surface, les molécules d’énergie plus élevée tendent, dés lors, 2 diminuer
leur propre énergie en essayant de pénétrer dans le liquide ; ceci va avoir pour effet de
diminuer la surface du liquide autant que possible, ¢’est-a-dire de rendre I’aire de la
surface minimale (WWW).
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Air Anisotropes
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Aussi, lorsqu’on veut augmenter la surface d’un liquide, on doit lui fournir de I’énergie.
On appelle tension superficielle (y), le travail (en joules) a fournir pour augmenter de
1 meétre carré la surface d’un liquide.

La tension superficielle dépend des forces intermoléculaires comme le montre le tableau
ci-dessous :

Liquide T(C) Y(J - m?) Forces intermoléculaires
Eau 20 0,0729 Ponts H - VdwW
50 0,0679 Ponts H - VdW
Acide acétique 20 0,0276 Ponts H - VdW
Ethanol 20 0,0223 Ponts H - VdW
Acétone 20 0,0237 Vdw
n-Hexane 20 0,0218 London
n-Octane 20 0,0184 London

Les interactions intermoléculaires sont beaucoup plus importantes dans I’eau (deux
moles de ponts hydrogéne en plus des différentes interactions de Van der Waals) que dans
I’acide acétique (VAW et 1 mole de ponts H), I’acétone (VdW), le n-hexane et le n-octane
(uniquement forces de London). Cela se traduit par une valeur de tension superficielle
beaucoup plus élevée pour I'eau que pour les autres liquides.

Les forces d’interactions diminuent lorsque la température s’éleve et il en va de méme
pour la tension superficielle dans les liquides. C’est la tension superficielle qui permet
de comprendre :

— pourquoi certains objets (aiguille en acier) peuvent flotter sur I’eau ;

— les phénomenes de mouillage (formation de gouttes sphériques) ;

— la formation de ménisque (concave ou convexe) entre un liquide et ’air ;

— les phénomenes de capillarité.

_

La viscositeé

Dans un liquide, les forces de cohésion entre molécules sont importantes, tant et si bien
qu’un liquide va résister a 1’écoulement uniforme non turbulent.
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La plus ou moins grande propension d’un fluide a s’écouler dépend de la nature du
fluide, donc des interactions entre les molécules. Lorsque les interactions sont fortes entre
les molécules, le liquide est visqueux et s’écoule difficilement (miel, huile). Au contraire,
si les interactions sont faibles, le liquide et I’écoulement sont fluides (eau, éthanol).
Comme les interactions perdent de leur efficacité lorsque la température augmente, la
viscosité (1) d’un liquide diminue lorsque la température s’éleve. L’ unité de viscosité
utilisée actuellement est le Pascal - seconde (appelé anciennement Poiseuille).

Liquide T(°C) n(Pas) internﬁzi‘g::[aires
Eau 20 1,002 -103 Ponts H - Vdw
50 0,547 -1073 Ponts H - VdwW
Acétone 20 0,326 - 1073 Vdw
Méthanol 20 0,590 - 103 Ponts H - VdW
Huile d'olive 20 ~0,100 London (WWW)

_

L’état solide

Dans un solide, les particules constitutives peuvent étre soit des atomes, soit des molé-
cules, soit des ions. Ces particules (molécules, atomes, 1ons) sont treés proches les unes
des autres et les interactions entre elles sont beaucoup plus importantes dans un solide
que dans les liquides, leur permettant de s’empiler et de former des agrégats compacts qui
conferent au solide un volume fixe et une forme bien définie. Les particules constitutives
ont souvent un degré d’ordre élevé et leur mouvement est limité a quelques vibrations
autour d’une position d’équilibre. Les solides sont de ce fait encore plus difficiles a
comprimer que les liquides. Leur coefficient d’expansion est tres faible.

Les agrégats de particules peuvent étre tout a fait désorganisés : dans ce cas, le solide
est amorphe. Il n’a pas de point de fusion net. Si, au contraire, il existe un ordre pério-
dique, le solide est cristallin. Il peut aussi exister des solides polycristallins, qui sont
constitu€s de petits monocristaux agglomérés et se présentant sous forme de poudre.

Pour les solides cristallins, il existe différents types de cristaux qu’on peut classer en
fonction de la géométrie de la maille élémentaire qui les caractérise.

_

La maille éléementaire

La maille élémentaire est le plus petit arrangement ordonné qu’on peut repérer dans
un cristal et qui se répete dans les trois directions de I’espace pour former un réseau
tridimensionnel.

Les particules qui constituent le cristal sont, pour la plupart, situées aux sommets
d’une maille élémentaire. Ces positions sont appelées « neeuds du réseau », Aussi, les
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seuls degrés de liberté de mouvement des particules dans un solide cristallin sont des
mouvements de vibration autour des nceuds du réseau.

La maille élémentaire est caractérisée par six parameétres :

— trois longueurs (a, b, ¢) ;

— trois angles (o, B, 7).

Selon les valeurs respectives de ces six parametres, on distingue les différents types
de réseaux cristallins.

_

Les reseaux cristallins

On distingue 7 réseaux cristallins différents et 14 réseaux de Bravais définis selon le
degré de symétrie de la maille élémentaire.

Systémes Axes Angles
Cubique a=b=c o=p=y=90°
Tétragonal a=b=#c a=Ff=y=90°
Qrthorhombique azb=#c a=[p=y=90°
Monoclinique azbzc o=y=90%et f=90°
Triclinique azb=z=c oz P=y=90°
Hexagonal a=b=#c o=p=90%et y=120°
Rhomboédrique a=b=c o=p=y=90°

Exemple : au réseau cristallin cubique, correspondent trois réseaux de Bravais :

— le réseau cubique simple ol seuls les sommets de la maille sont occupés par des
particules (atomes, molécules, ions) ;

— le réseau cubique centré qui contient une particule additionnelle placée au centre
de la maille élémentaire ;

— le réseau cubique a faces centrées qui contient six particules de plus que le réseau
cubique simple et situées chacune au centre d’une face de la maille élémentaire.
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Cubique simple Cubique centré Cubique a faces centrées

A noter, tous les types de réseaux cristallins ne présentent pas des réseaux de Bravais.

Les structures cristallines se déterminent expérimentalement grace a ’utilisation de
rayons X dont la longueur d’onde est comparable aux dimensions de la maille élémen-
taire (~ 1 A). Cette technique dite de « diffraction des RX » ne sera pas abordée dans
cet ouvrage.

Les différents types de cristaux

Les solides cristallins, quel que soit le systeme cristallin auxquels ils appartiennent,
peuvent également étre classés en fonction du type de particules constitutives qu’on
trouve aux nceuds du réseau et en fonction des interactions entre particules.

Les cristaux ioniques

Dans les cristaux ioniques, la maille est occupée par des ions (cations ou anions)
disposés en alternance dans les trois directions de 1’espace.
Exemples : NaCl, MgO, KBr...

Dans les cristaux ioniques, les forces de cohésion entre particules sont importantes et
sont de nature €lectrostatiques (forces de Coulomb). Les propriétés physiques de ce type
de cristaux se caractérisent comme suit :

— points de fusion €élevés ;

— non-conducteurs de I’électricité a |’état solide mais conducteurs en solution ;

— solubles, pour la plupart, dans I’eau, créant des solutions conductrices de I’électricité ;

— cassants.

Les cristaux covalents

Dans les cristaux covalents, la maille est occupée par des atomes.
Exemples : C C S10, (quartz)...

diamant> “—graphite’

Les forces de cohésion entre particules sont de nature covalente (liaisons cova-
lentes). Les propriétés physiques de ces cristaux se caractérisent par :

— des points de fusion €levés ;

— une non-conductivité de I’électricité (a I’exception du carbone graphite) ;

— leur insolubilité dans I'eau.
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Le diamant et le graphite sont deux formes allotropiques du carbone. On dit aussi que
le carbone est polymorphe. Dans les deux cas, les mailles élémentaires sont occupées
par des atomes de carbone mais, dans le cas du diamant, les atomes de carbone sont
hybridés sp>. Chaque atome de carbone (C) est lié a quatre autres atomes de C selon
une disposition tétraédrique. Dans le cas du graphite, les atomes sont hybridés sp2.
Dans ce cas, les atomes de C forment une couche d’atomes. Chaque atome de C est lié
a trois atomes de carbones disposés dans un méme plan de maniere a former une série
d’anneaux hexagonaux.

Les cristaux moléculaires

Dans les cristaux moléculaires, la maille est occupée par des molécules.
Exemples : HCI, CHCl,, CO,, CCly, H,O, NH4, CH;COOH, aspirine, glucose...

Les forces de cohésion entre particules sont de nature dipolaire (forces de Van der
Waals et ponts hydrogene). Ils présentent les propriétés physiques suivantes :

- une gamme €tendue de points de fusion, qui sont généralement plus faibles que ceux
des cristaux covalents et ioniques ;

— pas de conductivité électrique ;

— une solubilité ou insolubilité dans I’eau selon le cas.

Les cristaux metalliques

Dans les cristaux métalliques, la maille est occupée par des cations entourés d’élec-
trons délocalisés (« mer d’électrons »).
Exemples : Na, Mg, Cu, Zn, Pb...

Les forces de cohésion entre particules sont de nature métallique (liaisons métalliques).
Ils présentent les propriétés physiques suivantes :

— points de fusion tres éleveés ;

— conductivité électrique €levée ;

— insolubilité dans I’eau (certains réagissent avec |’eau).

Dans le contexte de la description des liaisons métalliques, deux théories coexistent :

celle de I'électron libre et celle de la théorie des bandes. Ces théories ne seront pas
développées dans cet ouvrage.

_

Les changements d’état

Lorsque les conditions de pression et de température se modifient, il peut y avoir, pour
une substance, passage par les trois €tats de la matiere (WWW).
Exemple : Lorsqu’on passe de —10 °C a 120 °C sous une pression de | atm, I’eau
passe respectivement de I’état solide a I’état liquide et ensuite de I’état liquide a
I’état gazeux.

Ces changements de phases sont représentés dans un diagramme de phases ou
diagramme d’états. Un diagramme de phases est une représentation graphique des
conditions de P et de T dans lesquelles une substance existe a I’état soit solide, soit
liquide, soit gazeux.
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Exemple : Dans le cas de I’eau et du dioxyde de carbone, les représentations
graphiques des phases et des changements de phases sont les suivantes :

AP (atm) H.O p AP (atm)
2 c

po.

co

2 &
-]
\ Liguide '
|  Liauide ]

2 @P
L.rqu.la:y
PF i\/i Pr_ __________ I'J;T7*—F—,E— —--
y 5 solide /" :

- -

: TE T(°0) 7 T(°C)

Pp représente le point de fusion, caractérisé par une température (7) et une pression
(Pp). Pg représente le point d’ébullition, caractéris€ par une température (7) et une
pression (Pr).

Les différentes plages entre les courbes représentent les intervalles de température et
de pression pour lesquels la substance existe dans un état physique défini (solide, liquide
ou gazeux).

Les courbes qui séparent ces différentes surfaces représentent les conditions de tempé-
rature et de pression pour lesquelles les deux €tats coexistent simultanément et sont en
équilibre. Ces courbes portent habituellement un nom :

* La courbe solide — liquide est appelée courbe de fusion. Le changement d’état
correspondant est appelé :

— fusion si le passage concerne la transformation solide — liquide

— solidification ou congélation si le passage concerne le passage liquide > solide

* La courbe liquide — gaz est appelée courbe de vaporisation. Le changement d’état
correspondant est appelé :

— vaporisation si le passage concerne la transformation liquide — gaz

— liquéfaction ou condensation liquide si le passage concerne le passage gaz —
liquide

* La courbe solide — gaz est appelée courbe de sublimation. Le changement d’état
correspondant est appelé :

— sublimation si le passage concerne la transformation solide — gaz
— condensation si le passage concerne le passage gaz — solide

A Iintersection des trois courbes, les trois états coexistent simultanément a I’équilibre :
c’est une situation unique appelée point triple (P). Ce point est caractéristique de la
substance et est défini par une valeur de température et une valeur de pression uniques.

Dans le diagramme de phases de I’eau, au-dessus du point triple, toute ligne horizontale
coupe les courbes de fusion et de vaporisation et permet de trouver les points de fusion
(Pp) et d’ébullition (Py) a la pression considérée. Si la pression est de 1 atm (lignes hori-
zontales 1 sur les diagrammes), les points de fusion et d’ébullition sont dits normaux et
sont caractéristiques de la substance, au méme titre que le point triple.

Si le solide existe sous plusieurs formes (cristallines ou amorphes) et est donc poly-
morphe, on peut observer plusieurs points ol trois phases coexistent (plusieurs points
triples). Pour un solide non polymorphe, le point triple caractérise 1’équilibre entre les
trois phases : S=L = G.
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Dans le diagramme de phases du CO,, a la pression de 1 atm, la substance passe
directement de I"état solide a I’état gazeux et le point sur la courbe représente le point de
sublimation (Pg). A pression atmosphérique, le CO, ne se présente donc jamais a I’état
liquide mais sous forme de « glace seche ».

On remarquera que dans les diagrammes de phases, la courbe de vaporisation s’arréte
en un point appelé point critique (P). Celui-ci est caractérisé par une température et une
pression particulieres, caractéristiques de la substance considérée. La température critique
est la température la plus €levée a laquelle un liquide et sa vapeur peuvent coexister en
équilibre en tant qu’états physiques distincts. Au-dela de cette température, la masse
volumique du liquide diminue, celle du gaz augmente et 1’interface entre le liquide et
le gaz disparait. Il devient donc impossible de distinguer les deux états. On parle alors
d’un « fluide supercritique ».

Plusieurs phénomenes physiques peuvent étre interprétés grace aux diagrammes d’états :

— la formation de gréle et la lyophilisation (WWW) dans le cas de 1’eau (voir exercice
n°30);

— le principe d’un extincteur dans le cas du CO, (voir exercice n° 31).

Lorsqu’on veut connaitre le nombre de degrés de liberté dont on dispose a un endroit
donné du diagramme de phases (c’est-a-dire le nombre de parametres physiques qu’on
peut modifier sans changer I’état du systéme), on fait appel a la variance.

_

La variance

La variance est le nombre de parametres qu’on peut fixer librement, en tant qu’expéri-
mentateur, sans rompre I’équilibre dans lequel le systeme se trouve.

La variance (v) est définie par larelation : v=C+n-¢0—-R

C représente le nombre de constituants du systeme. n correspond a la contribution de
la température et de la pression. ¢ est le nombre de phases. R est le nombre de réactions
chimiques dans lesquelles sont impliqués les différents constituants C.

] 5

Si on se trouve, dans le diagramme de phases de 1’eau, en un point de la courbe de vapori-
sation, le calcul de la variance s’effectue comme suit :

C =1 (un seul constituant : H,0) ; n=2 (P et T) ; ¢ =2 (les phases liquide et gazeuse) ; R=0
v=1+2-2-0=1
Interprétation : si on veut garder les deux phases en équilibre, on ne peut modifier qu'un
parametre a la fois :

— si on modifie la température, la pression du systéme s’adapte automatiquement ;

—si on modifie la pression, c¢’est la température qui s’ adapte « de facto » de maniére a garder

Kle point sur la courbe, c’est-a-dire 1’équilibre. /
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Si on se trouve, au point triple, dans le diagramme de phases de 1’eau, le calcul de la variance
s’effectue comme suit :

C =1 (un seul constituant : H,0) ; n =2 (P et T) ; ¢ = 3 (les phases solide, liquide et
gazeuse) ; R=0

v=1+2-3-0=0

Interprétation : si on veut garder les trois phases du composant en équilibre, on ne peut

modifier aucun des parametres. Le point triple est donc bien un point unique du diagramme
\de phases, caractéristique du constituant. y

\

Pour I’eau liquide, si on trouve dans une phase unique, la variance sera égale a 2.
v=C+n-0-R
v=1+2-1-0=2

On peut, dans des intervalles de pression et de température raisonnables, modifier les deux
Kpar:flrné:trf:s a la fois. )
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Entrainem
QCM

Interactions moléculaires

Les interactions de London sont des interactions :

1 a. dipdle - ion

1 b. dipdle permanent - dipdle permanent
1 c. dip6le permanent - dipéle induit

1 d. dipdle instantané - dipdle induit

1 e. de Coulomb

Les forces d’interactions de Van der Waals varient de la facon suivante :

da.enl/r Ocenl/r Qe.enl/F
Q b.en1/r O d.en1/r®

Considérez les mélanges liquides suivants :

1) Acétone - acétone

2) Méthanol - méthanol

3) Acétone - méthanol

4) Propane - eau

5) Propane - acétone

Dans quelle situation la formation de ponts hydrogéne est-elle possible ?

1 a. Pour les mélanges 1, 2
0 b. Pour les mélanges 1, 3
1 ¢. Pour les mélanges 2, 3
1 d. Pour les mélanges 2, 4
1 e. Pour les mélanges 1, 5

Quel composé de chaque paire posséde les forces intermoléculaires attractives
les plus fortes ?

1) Al(s) ou 15(s)

2) CHCI5(D) ou CH,(g)

3) CH30H() ou C,H5OH()

4) C,HsCI() ou C,HSOH()

3 a. |y - CH, - C,HOH - C,H.Cl

3 b. Al - CHCl; - C,HgOH - C,HSOH
d c. Al - CHCI; - CH30H - C,H:CI
d. I, - CHCI3 - CH30H - C,HsOH
1 e. Al - CH, - CH30H - C,H<Cl

o

R

5. Les états de la matiere
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E Laquelle des cinq molécules suivantes est non polaire ?

4 a, HCI 1 c. 504 O e. 50,
d b. H,0 Q d. NO,

Quels sont les composés capables de former, a I’état liquide, des liaisons
hydrogéne entre eux ?

1) CHF
2) CHCly
3) CH3-0-CH;
4) CH30H
5) CH3;NH,
1 a. lls peuvent tous former des liaisons hydrogéne.
b. Seuls les composés contenant un ou plusieurs atomes d’'halogéne.

L]
1 c. Seuls les composés contenant un atome d’oxygéne.
 d. Seul le composé contenant un atome d'azote.

M|

e. Seuls les deux derniers composés sont capables de former des liaisons hydrogéne.

Pourquoi la température d’ébullition normale de 'ammoniac NH3 (-33,0 °C)
est-elle plus élevée que celle de la phosphine PH; (-87,7 °C) ?

- a. La masse molaire du NH; est plus petite que celle du PH;.

4 b. Les forces de London sont plus fortes pour le NH; que pour le PH;.
4 c. La pression de vapeur du NH; est plus grande que celle du PH;.

d d. Il y a des liaisons hydrogéne dans le NH; et pas dans le PH;.

- e. PH; est polaire alors que NH; I'est beaucoup moins.

Etat gazeux

m A 25 °C, parmi les gaz suivants : F, - Ne - N;O - NO - C,H, - N, - Cl, - H,S, quels

sont ceux qui se déplacent plus lentement que le dioxygéne ?

L

a. Ne - G,H,

1 b. tous les gaz se déplacent a la méme vitesse
c. tous les gaz non-diatomiques

d. C;H; - Ne - N;O - NO

e.F, -H,5S-N,0-Cl,

[ Hiy B

Une mole d’éthanol gazeux (C,H;OH) est placée dans un bécher de 250 mL et
une deuxiéme mole d’éthanol gazeux est placée dans un bécher de 750 mL. Les
deux béchers sont couverts (fermés) et maintenus a la méme température. La
pression partielle de I’éthanol dans le bécher de 250 mL est de 90 mmHg. Que
vaut la pression partielle de éthanol dans la phase gazeuse du bécher de 750 mL
sachant que la pression extérieure est de 1 atm ?

 a. 30 mmHg 4 c. 90 mmHg Q e. 270 mmHg

1 b. 45 mmHg a d. 180 mmHg
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Un échantillon gazeux d’éthane est introduit dans un tube scellé a 24,4 °C et sous
une pression de 765,3 mmHg. Le tube peut supporter une pression maximale de
2,50 atm sans exploser. Quelle est la température maximale a laquelle celui-ci
peut étre chauffé ?

J a. 60,6 °C J c. 465,6 °C U e. 746,9 °C
d b.119,8°C 0 d. 738,7 °C

Un échantillon de gaz, a 35,0 °C et a la pression de 760 mmHg, occupe un volume
de 3,75 L. A quelle température devra-t-on porter le gaz pour réduire son volume
a 3,00 L a la méme pression ?

J a.-26,6°C Jc. 28,0°C U e. 246,5 °C
0 b. 3,98°C ad 112,0°C

A quelle température I'énergie cinétique totale de 0,30 mol d’hélium sera-t-elle
la méme que celle de 0,4 mol d’argon a 400 K ?

Ja. 260K dc 505K Je. 897K
O b. 400 K ad. 533K

La vitesse quadratique moyenne est la plus élevée dans I'échantillon de gaz
suivant :

- a. 1,0 mol de He a 560 K

- b. 0,20 mol de CO, a 440 K
4 ¢. 0,40 mol de O, a 480 K
1 d. 0,5 mol de Ne a 500 K
de. 2,0 mol de He a 140 K

Considérons trois récipients de 1,0 L appelés A, B, C, contenant respectivement les
gaz NO, NO, et N,O dans les conditions normales de température et de pression
(0 °C - 1 atm). Dans quel(s) flacon(s) les molécules ont-elles la plus grande énergie
cinétique moyenne ?

1 a. Flacon A
1 b. Flacon B
d ¢. Flacon C
1 d. Flacons Bet C

1 e. A, B et Contla méme énergie

Dans quelles conditions parmi celles proposées ci-dessous, le comportement
d’un gaz réel se rapprocherait-il le plus du comportement d’un gaz parfait ?

Ja. 0,5atmet 500 K
a b. 0,5 atm et 298 K
Jc. Tatmet273K
dd. 1 atmet 298K
1 e.15atmet 200 K

R

5. Les états de la matiere
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m Dans quelles conditions un gaz réel se rapproche-t-il du comportement parfait ?

1) Quand le nombre de moles reste constant.

2) A haute pression et dans un petit volume.

3) A haute température et basse pression.

4) A basse température et haute pression.

5) Quand la température et la pression restent constantes.
da.3 dJc.let3 del1,2¢et4
b 4 dd. let4

Etat liquide

En milieu fermé, quelle est 'affirmation exacte au sujet de la pression de vapeur

(Py) d’un liquide pur ?

4 a. PY demeure constante lorsque la température augmente.
b. P2 décroit de la moitié de sa valeur originale si le volume double.
c. PY est multipliée par deux si le volume double.

d. PO décroit de moitié si la surface du liquide est réduite de moitie.

I I Wi

e. PY est indépendante du volume de la phase vapeur.

Les forces intermoléculaires d’un liquide A sont considérablement plus grandes
que les forces intermoléculaires d’un liquide B. Parmi les propriétés suivantes,
I'une d’elles est plus petite pour le liquide A :

J a. La tension de vapeur du liquide a 20 °C

4 b. La température a laquelle la pression de vapeur est de 100 mmHg
J c. La température critique

1 d. La variation d’enthalpie standard de vaporisation du liquide

Q

e. La température d'ébullition normale

Deux composés liquides, de méme formule brute, ont une tension de vapeur de
400 mmHg aux températures proposées.

Composés T(°C)
CH3-0-CH; : méthoxymethane (éther diméthylique) -37,8
CH3-CH,0H : éthanol +63,5

Parmi les affirmations suivantes, quelle est celle qui est fausse ?

1 a. Sion augmente la température, on augmente la tension de vapeur des deux liguides.

1 b. Les forces intermoléculaires attractives sont plus fortes dans I’éthanol que dans
I'éther diméthylique.

1 c. La température d’ébullition normale de I’éther diméthylique sera plus élevée que
celle de I'éthanol.

0 d. La température d’ébullition de I’éthanol est élevée a cause des ponts hydrogéne.

1 e. La tension de vapeur d'un liquide est la pression partielle exercée par les molécules
de vapeur en milieu fermé.
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pPHl Selon vous, lequel des ligquides suivants a la tension superficielle la plus élevée :
aa. CyHqp 0 c. C3Hg O e. CgH,70H
G b gHyg 0 d. C,H;OH

Etat solide

En systéme fermé, la pression de vapeur d’un liquide va augmenter si :

L

b. le volume de liquide décroit.

[

¢. on augmente le volume de la phase vapeur.

L

d. la température augmente.

1 e. le nombre de moles du liquide décroit.

La température normale d’ébullition d’un liquide :

a. le liquide est transvasé dans un récipient dont la surface est beaucoup plus petite.

o

a. est la température a laquelle le liquide et la vapeur sont en équilibre.
1 b. varie avec la pression atmosphérique.

. est la température d'ébullition a laquelle la pression est de 1 atm.

|
1 d. est la température a laquelle la pression de vapeur est égale a la pression extérieure.
|

e. est directement proportionnelle a la masse moléculaire du liquide.

Pour déterminer la structure tridimensionnelle d’un cristal, on fait appel :

1 a. aux ondes radio 0 c. aux rayons X O e. aux rayons IR

1 b. aux rayons vy 1 d. aux rayons UV

Dans la maille élémentaire d’un cristal d’argent, représentée dans la figure
ci-dessous, nous comptons par maille élémentaire ;

1 a. 3 atomes 1 d. 8 atomes

d b. 4 atomes e, 9 atomes.

- c. 6 atomes

Dans un réseau cubique centré, on trouve, au total, par maille élémentaire du
cristal (uniquement si on trouve 1 atome sur chaque nceud du réseau comme
dans les métaux) :

d a. 1 atome 4 c. 3 atomes 4 e. 5 atomes

J b. 2 atomes 1 d. 4 atomes

Parmi les composés suivants, un seul est classé comme solide moléculaire :
KCl, Na,S0,, BN, Mg, Cholestérol (C,,H,5OH)

a1 a. KCI 1 c. BN 0 e. C3;H,s0H
d b. Na,50, 0 d. Mg

207
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Changements d’état

Le point triple du diiode posséde les coordonnées suivantes (90 mmHg et 115 °C).
Pour le diiode liquide, laquelle des affirmations suivantes est vraie ?

1 a. Le diiode liguide est plus dense que le diiode solide.

b. Le diiode liquide ne peut exister au-dela de 115 °C.

|

1 c. Le diiode liquide ne peut exister a la pression d’1 atm.

1 d. Le diiode liquide ne peut avoir une tension de vapeur inférieure a 90 mmHg.
O

e. Le diiode liquide peut exister 4 la pression de 10 mmHg.

Si la pression d’une substance au point triple est plus grande que 1 atm, quelle
affirmation est vraie ?

1 a. Le solide se sublime sans fusion sous 1 atm.
1 b. La température au point d’ébullition est plus basse que la température au point triple.
O

. Le point de fusion du solide est a une température plus basse que celle du point
triple.

1 d. Cette substance n’existe pas sous forme liquide.

1 e. Cette substance n’existe que sous forme de gaz.

Le point critique du CO est de -139 °C et 35 atm. Le CO liquide a une pression
de vapeur de 5 atm a-171 °C. Pour le CO, laquelle des affirmations suivantes est
vraie ?

1 a.COestungaza-171°Cet1 atm.

J b. Un récipient contenant du CO a 20 °C peut avoir une pression de 5 atm.
1 c. Le gaz CO refroidi a -145 °C et 60 atm va condenser.

1 d. Le point d’ébullition normal du CO est situé entre -171 °C et -139 °C.
@]

e. Le point triple du CO sera nécessairement supérieur a 1 atm.

Un skieur met ses vétements mouillés a sécher dehors, en hiver, par une
température de -15 °C.

Quel(s) est (sont) les changements d’états impliqués dans ce processus de
séchage ?

1 a. congélation et vaporisation

b. congélation et fusion

a
1 c. congélation - fusion et vaporisation
1 d. congélation et sublimation

a

1 e. vaporisation
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Réponses

Interactions moléculaires

[

d. Les forces de dispersion de London sont
des interactions dipdle instantané - dipdle
induit. Elles s’exercent aussi bien dans les
molécules polaires que dans les molécules
non polaires puisqu’elles sont associées aux
déformations du nuage électronique résul-
tant du « mouvement des électrons dans les
orbitales ».

e. Les forces d’interactions de Van der Waals
varient en 1/r7. Ce sont donc des forces de
trés courte portée.

c. Représentons chacune des molécules des
mélanges proposés :

Eau Acétone Méthanol Propane
H H H H
wio, £ " 4
| T [e] Hao %
o L He G H
e C:—H
H SN
/C\ H q H /C\ H
H H H H

Pour la formation de ponts hydrogéne, il faut
la présence dans la molécule d’'un atome
d’hydrogene impliqué dans une liaison for-
tement polarisée qui le rend porteur d’une
fraction de charge positive (&%) et un petit
atome fortement électronégatif d’'une molé-
cule voisine, porteur d’un doublet d’électrons
libre (paire non liante). Comparons la polarité
de chaque type de liaisons impliquées dans
ces molécules :

1) Al(s) ou 15(s)

- liaison O-H : Ay = 3,5(0) - 2,2(H) = 1,3
— liaison covalente polarisée ;

- liaison C-H : Ay = 2,6(C) - 2,2(H) = 0,4
— liaison covalente faiblement polarisée ;

- liaison C-O : Ay = 3,5(0) - 2,6(C) = 0,9
— liaison covalente polarisée.

Les molécules d’acétone ne formeront pas de
ponts hydrogéne entre elles car aucun atome
d’hydrogéne n’est porteur d’une fraction de
charge 8" importante (proposition 1). Il en
est de méme pour les molécules de pro-
pane aussi bien avec I'eau qu’avec 'acétone
(propositions 4 et 5). Par contre, des ponts
hydrogéne (dessinés en bleu) peuvent se
former :

entre
entre .
b des molécules
des molécules d’acétone

de méthanol et de méthanol

&
'y H O
H B - Ry
NN < H HH
C H is= ~/
' 0 H H © . ¢
H H§50—H AN
| T
C:—H
AENT L e
H \H /C\ H
H H

b. Recherchons, au sein de chaque paire de
composés, le membre possédant les forces
intermoléculaires attractives les plus fortes :

L’aluminium (Al) est un cristal métallique constitué de cations et d’électrons

mobiles. Ces interactions sont fortes en énergie.
Le diiode est, quant a lui, une molécule non polaire. Les seules interactions
entre molécules sont des forces de London, plus faibles en énergie.

H
350 =& |
2) CHCI5() ou CH,(g) C-—Cll Gt
: : SN LN
U s H H
& H /‘;
;‘vH e /O\E{*
3) CH30H() ou C,HsOH() \‘|3
ComH C:—H
S "

Comme CH, est non polaire, seules des
interactions de London s’exercent entre les
molecules. CHCI; est polaire et toutes les
interactions de Van der Waals s’exercent entre
ces molécules.

Ces deux molécules ont une petite chaine
carbonée et un site polaire (liaison O-H). Elles
pourront toutes deux faire des interactions
de Van der Waals et des ponts hydrogéne.
Néanmoins, C;H;OH posséde une chaine
carbonée (non polaire) plus grande et les
interactions (forces de London) entre ces
molécules seront donc plus fortes.

QCM
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Ces deux molécules ont une petite chaine

O/ ~ 2 5 i e
Cl O .. carbonée et un site polaire (liaison C-Cl ou
4) C,H<CI() ou H\Cw/ d H'}C/ \Ib-i O-H). Elles pourront toutes deuxA faire des
C H205H(1‘) |L | interactions de Van der Waals. Néanmoins,
2705 C-—H C—H seules les molécules de C;HgOH pourront
AN N faire des ponts hydrogéne entre elles (O avec
H H H H doublets non-liants et H &*).

c. Représentons les cing molécules proposées et calculons la différence d’électronégativité (Ay)
pour chaque liaison. Nous pouvons ainsi dessiner un vecteur (en bleu) représentant la polarité
éventuelle de la liaison.

HCI H,O0 S0, NO, SO,
{\ — — e
(1) (@] 10 10
_ \Y R N %
H=Cl el 5=0 “N=3 Ns=g
H” ™y 0% & &
Ay=3,15-2,2 Ay=3,5-2,2 Ax=3,5-2,6 Ay=3,5-3,0 Ay=3,5-2,6
=0,95 =1,3 =0,9 =0,5 =0,9
Non polaire

(les vecteurs
s’annulent entre
eux) WWW)

Polaire Polaire Polaire Polaire

e. Représentons chacun des composés proposés et indiquons si les liaisons sont polarisées :

H H )
& o o'y
ey H 5 . /@
! L 28,/ N
'|: 36+ —5 26,7 N\ © 8H—Nos.
CES—LH 5 /C **** gl O 0.| |
. € s B CoH ot
H™ H Ll o T T

Seuls les deux derniers composés sont capables de former des liaisons hydrogéne entre eux car ce
sont les seuls a posséder dans leur structure des atomes d’hydrogeéne fortement 87. Un exemple
de pont hydrogéne entre deux molécules de CH;0H est représenté a la réponse de la question 3.
Voici une représentation de ponts hydrogéne (en bleu) entre deux molécules de CH3NH, :

5+

d. L'ammoniac et la phosphine ont toutes @
deux la méme géométrie moléculaire, mais N-—=-H P-—H
difféerent par la polarité des liaisons qui les H H H \H
constituent :

- liaison N-H : Ay = 3,0(N) - 2,2(H) = 0,8
— liaison covalente polarisée ;

- liaison P-H : Ay = 2,2(H) - 2,15(P) = 0,05
— liaison covalente non polarisée.

La molécule d’ammoniac (polaire) peut réa-
liser des interactions intermoléculaires de
Van der Waals (Keesom - Debye - London)
et des ponts hydrogéne, alors que la phos-
phine (non polaire) ne peut réaliser que
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Etat gazeux

8.

10.

11.

12.

13.

des interactions de London. De ce fait, Par conséquent, la température d'ébullition

I’énergie a fournir pour rompre toutes les normale de NH; sera plus élevée que celle de
interactions entre molécules d’ammoniac PH;, notamment a cause de la présence des
sera plus grande que celle pour rompre les ponts hydrogéne.

interactions entre molécules de phosphine.

e. La vitesse des particules est inversement proportionnelle a la masse des particules. Par consé- ;
quent, parmi les gaz proposés, seuls les gaz plus lourds que le dioxygéne (M= 32,00 g - mol™!) se
déplaceront plus lentement :

F, (M=38,00 g- mol™) - H,S (M= 34,09 g- mol™') - N,O (M= 44,02 g- mol"') - Cl, (M= 70,90 g - mol"')
Les autres gaz sont plus légers que le dioxygéene et se déplacent donc plus rapidement :

Ne (M=20,18g-mol™')-NO (M=30,01 g- mol-!) - C,H, (M= 26,04 g- mol"') - N, (M= 28,02 g - mol™")

QCM

a. A température constante, la loi de Boyle-Mariotte peut &tre utilisée :

B-VW=F- -V, = 90mmngO,25L=P2x0,75L — P2=30mmHg

c. Tout d’abord, convertissons la pression de mmHg en atmosphére :

765,3 mmHg _ 100 At
760 mmHg

et la température en Kelvin : 24,4 °C + 273,15 = 297,55 K

Pour un gaz, le nombre de mole de gaz peut étre calculé comme suit :

=
R-T
Dans cet exercice, le nombre de moles de gaz est constant ainsi que le volume. Nous avons donc :
PP
My 5 10Tatm _ 2,50 atm = T, = 738,7 K = 465,6 °C
L 5 297,55 K 1,

a. Tout d’abord, convertissons la température en Kelvin : 35,0 °C+ 273,15 = 308,15 K
A pression constante, la loi de Charles et Gay-Lussac peut étre utilisée :

h ok 375L _300L
T 1 30815K T,
T, =246,5K = — 26,6 °C

d. L’argon et I’hélium sont tous deux des gaz monoatomiques. L’énergie cinétique totale se calcule
donc de la méme maniere : £, = % n-R-T
D’aprés I’énoncé, il faut que :

E.(He)=E_ (An)

cin
%xU,BmolxR xT:%XO,4m0|xR x 400 K

T =533K

a. La vitesse quadratique moyenne est inversement proportionnelle a la masse molaire :

T [3 RT
quad M

Plus le gaz sera léger, plus la vitesse quadratigue moyenne sera élevée.

=
‘.
3
3
w
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14.

5.

Etat
17.

Pour I'échantillon le plus léger (He), la température la plus élevée (560 K) induit la vitesse quadra-
tique la plus élevée. Par contre, la vitesse quadratique moyenne est indépendante du nombre de

moles de gaz impliqué. Vérification par calcul :

a) 1,0 mol de He a 560 K :

, - |3 x8314) mol! KT x 560K
fyag 4,00 - 1073 kg - mol”’

b) 0,20 mol de CO, a 440 K :

, =\/3 x 8314) - mol - K x 440 K
Gtiad 44,01-1073 kg - mol!

c) 0,40 mol de O, a2 480 K :

, _\/3 x 8314) - mol - K~ x 480K
quad 32,00 - 103 kg - mol”’

d) 0,5 mol de Ne a 500K :

_ (3 x 8314) - mol!' - K' x 500K
Vauad = =3 =
4 20,18 - 1073 kg - mol

e) 2,0 mol de He a 140 K :

. =\/3 x 8314) - mol! - K x 140K
quad 4,00 - 1073 kg - mol”!

=1869m-s!

=499 m. s}

=612m-s’!

=786 m s’

=934m. s’

d. Les trois récipients A, B, C se trouvent dans les mémes conditions de volume, pression et
température. La nature du gaz qu’ils contiennent différe (NO, NO, et N,O). Sachant que I'énergie
cinétique moyenne dépend directement de la complexité du gaz (monoatomique, diatomique...) :

=

cin

= % RT avec N = nombre de degrés de liberté de mouvement

Les deux molécules triatomiques (NO, et N,O) auront par conséquent la plus grande énergie

cinétigue moyenne.

a. Le comportement d’un gaz réel se rap-
proche le plus du comportement d'un gaz
parfait a basses pressions et hautes tempé-
ratures : 0,5 atm et 500 K.

liquide

e. La pression de vapeur (PY) ne dépend que
de la température (T) et de la nature du com-
posé (via le AH®

vap)

\ ~AH_,
P’, = Cste - exp e

R-T

Elle ne dépend pas de la surface de contact
entre les phases liquide et gazeuse, ni du
volume de liquide ou de la phase vapeur.

16. a. A haute température et basse pression, ces
deux paramétres deviennent négligeables car
les particules de gaz sont tellement agitées
gue les interactions entre elles deviennent
minimes.

18. a. Comme les forces intermoléculaires du
liquide A sont considérablement plus grandes
que les forces intermoléculaires du liquide
B, les molécules sont « emprisonnées » en
phase liquide et un moins grand nombre
de molécules passent en phase vapeur par
unité de temps. Par conséquent, la tension
de vapeur du liquide A sera plus petite que
celle du liquide B.
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19.

Etat
23.

24.

La température a laquelle la pression de
vapeur est de 100 mmHg et la température
critique seront plus élevées pour le liquide
A que pour le liquide B. De plus, il faudra
fournir plus d’'énergie pour rompre toutes
ces interactions afin de faire passer le liquide
A en phase vapeur gue pour le liquide B. La
température d'ébullition normale et la varia-
tion d’enthalpie standard de vaporisation du
liquide A seront également plus élevées que
celles du liguide B.

c. Deux composés liquides, de méme for-
mule brute, ont une tension de vapeur de
400 mmHg.

Composés T(°O)
CH;3-0-CHj : éther
diméthylique -37,8
(méthoxymeéthane)
CH;-CH,0H :
éthanol 83,3

Les deux molécules sont représentées a la
réponse des questions 4 et 6.

Ces deux molécules sont polaires.
Néanmoins, les molécules d’éthanol peuvent
réaliser des ponts hydrogéne entre elles. De
ce fait :

- les forces intermoléculaires attractives sont
plus fortes dans I'éthanol que dans I’éther
diméthylique ;

- la température d'ébullition de I’éthanol sera
plus élevée que celle de I'éther diméthylique.

solide

C. Les structures cristallines se déterminent
expérimentalement grace a |'utilisation de
rayons X dont la longueur d’onde émise est
comparable aux dimensions de la maille élé-
mentaire (~ 1 A).

b. La maille élémentaire d'un cristal d’argent
est cubique a faces centrées (figure voir
enonce).

Dans cette maille, nous comptons un atome
a chacun des huit sommets. Mais, comme
chaque atome appartient a huit mailles adja-
centes, nous ne tenons pas compte d’un
atome mais d'1/8 atome.

L’atome en bleu dans le schéma ci-dessous
est partagé entre quatre mailles grises et
quatre mailles transparentes voisines.

20.

21.

22.

De maniére générale, la tension de vapeur
d'un liguide est la pression partielle exer-
cée par les molécules de liquide passées
en phase vapeur en milieu fermé et si on
augmente la température, on augmente la
tension de vapeur des deux liquides.

Par conséquent, I'affirmation fausse est : « La
température d’ébullition normale de I’éther
diméthylique sera plus élevée que celle de
I'éthanol ».

d. La pression de vapeur va augmenter si la
température augmente (exemple pour H,0
dans la Table 4 des Tables de constantes).
Voir explication QCM n° 17.

€. La température normale d'ébullition d'un
liquide est la température d’'ébullition a
laquelle la pression est de 1 atm.

e. La tension superficielle dépend des forces
intermoléculaires. Commencons donc par
classer ces liquides par type d’interactions
intermoléculaires possibles :

- interactions de London : C5Hg, C,H;q et
CgH, g (molécules non polaires) ;

- interactions de Van der Waals et ponts
hydrogene : éthanol (C,H;OH) et octan-1-ol
(CgH, 70H).

De plus, 'octan-1-ol a une masse molaire
plus grande et la molécule est allongée. De
ce fait, les forces de London sont plus impor-
tantes. Ses interactions intermoléculaires
étant plus fortes, sa tension superficielle sera
la plus élevée.

Au centre de chacune des six faces, un atome
est partagé entre deux mailles adjacentes.

— Nous comptons au total : % + % =1+3

= 4 atomes par maille

QCM
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25. b. Dans un réseau cubique centré, une particule additionnelle est placée au

26.

27.

centre de la maille élémentaire :

Nous comptons donc 8 x 1/8 d’atomes a chague sommet (soit 1 atome) et
1 atome au centre de la maille, soit deux atomes au total.

e. Le seul solide moléculaire parmi les
composés proposés est le cholestérol
(C,7H450H). Dans ces solides (cristaux), la
maille est occupée par des molécules et les
forces de cohésion entre particules sont de

Changements d’état

d. Dessinons le diagramme de phases du
diiode, sachant que le point triple a les coor-
données suivantes (90 mmHg et 115 °C) :

A P (mmHg)

Liquide

Gaz

T (°C";

Le diiode liguide ne peut avoir une tension
de vapeur inférieure a 90 mmHg car le point
triple est la limite inférieure de la courbe de
vaporisation.

Les autres affirmations sont fausses :

a. Le diiode liquide est plus dense que le
diiode solide : non, a I'exception de I'eau, la
phase solide est toujours plus dense que la
phase liquide.

b. Le diiode liguide ne peut exister au-dela
de 115 °C : oui, si la pression est supérieure
a 90 mmHg.

c. Le diiode liquide ne peut exister a la
pression de 1 atm : oui, si la température
augmente et est supérieure a 115 °C.

28.

29.

nature dipolaires (forces de Van der Waals et
ponts hydrogéne).

Pour information, KCI et Na,50, sont des
solides ioniques. Le nitrure de bore, BN (Ay
=3,0-2,0=1,0), est un solide covalent. Le
magnésium (Mg) est un cristal métallique.

e. Le diiode liquide peut exister a la pression
de 10 mmHg : non, ce point se situe
en-dessous du point triple. Le diiode sera
donc solide ou gazeux.

a. Dessinons le diagramme de phases d’une
substance (excepté I'eau) dont la pression au
point triple est plus grande que 1 atm :

A P(atm)

TCO

Nous constatons que les températures de
fusion et d’ébullition seront toujours supé-
rieures a celle du point triple (propositions
b et c fausses).

Par contre, sous 1 atm, le solide se sublime
sans fusion (fleche noire sur le diagramme) :
le solide passe en phase gazeuse sans passer
par la phase liquide.

a. Dessinons le diagramme de phases du CO
sachant que le point critique est de -139 °C
sous 35 atm et que le CO liquide a une pres-
sion de vapeur de 5 atma -171 °C.
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y
35

A P (atm)

Le CO (point bleu sur le diagramme) est un
gaza-171°Cet1 atm.

30. d. Lorsqu’un skieur met ses vétements
mouillés a sécher dehors, en hiver, par
une température de -15 °C, l'eau liquide
présente sur les vétements va tout
d'abord congeler. L'eau ainsi cristallisée
va passer ensuite en phase vapeur en se
sublimant (P, (H,0) : 4,6 mmHg a 0,0 °C)
(voir Table 4 des Tables de constantes).

139 T (°C)

QCM

-
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Vrai ou faux

11.

12.

13.

14.

15.
16.

LZ.

18.

Les forces de Van der Waals sont des forces de nature dipolaire.

Les forces de Keesom s’exercent entre des molécules polaires et des
molécules non polaires.

Les forces de London sont présentes dans toutes les molécules,
gu’elles soient polaires ou non.

Les forces de Van der Waals sont décrites par le diagramme de
Heitler-London.

Les liaisons hydrogéne sont des forces d’énergie intermédiaire entre
les liaisons chimiques covalentes et les forces de Van der Waals.

Tout composé comportant des atomes d’hydrogéne peut établir des
liaisons hydrogéne avec I'eau.

Les liaisons hydrogéne jouent un role déterminant en biochimie.

Dans un gaz parfait, les forces de Van der Waals sont négligeables et
les molécules sont considérées comme des points matériels.

Le volume d’un gaz est directement proportionnel a sa température.

L’équation des gaz parfaits est valable pour tous les gaz, quelles que
soient leur pression et leur température.

Dans un gaz, a une température fixe, toutes les molécules ont la
méme énergie cinétique.

La distribution de Maxwell-Boltzmann, qui décrit le comportement
des molécules d’un gaz, dépend de la température.

Dans un gaz, la relation qui lie I'énergie cinétique moyenne et la
température ne dépend pas de la nature des molécules.

A une température donnée, plus une molécule est légére, plus sa
vitesse de déplacement est grande.

Pour un gaz, le produit P- Vreprésente une force par unité de surface.

L’éguation de Van der Waals pour les gaz prend en compte le volume
réel des particules.

La pression totale d’un gaz est la somme des pressions partielles des
différents constituants du gaz.

La fraction molaire d’un constituant dans un mélange de gaz est
donnée par le rapport entre la pression totale du gaz et la pression
partielle du constituant considéré.

Vrai

O

O

a

Faux

O

O
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19.

20.

21.

22,

£ 3.

24.
25.
26.
27.
28.
29.

30.

31.
2.

33.

34.
35.
36.

A I’état liquide, ’énergie cinétique des molécules obéit a une loi de
distribution de type Maxwell-Boltzmann.

La pression de vapeur d'un liquide pur peut se définir en milieu ouvert
ou en milieu fermé.

Pour déterminer AH"Vap d'un liquide grace a I'équation de Clausius-

Clapeyron, on porte la pression en fonction de la température
d’ébullition normale d’'un liquide pur.

La variation d’enthalpie standard de vaporisation est positive car la
réaction de vaporisation est exothermique.

La tension superficielle est une énergie qui dépend de la nature des
molécules qui constituent le liquide.

La viscosité d’un liquide s’exprime en Pa - s7!.

Dans un solide, les particules sont toujours parfaitement ordonnées.
Il'y a 7 réseaux cristallins et 14 réseaux de Bravais.

Chaque systeme cristallin est défini par une maille élémentaire.

Les cristaux covalents sont solubles dans I’eau.

Dans un cristal métallique, les nceuds de la maille élémentaire sont
occupés par des cations.

Un diagramme de phases s’obtient en portant la pression en fonction
de la température.

Le point triple d’un constituant est toujours en dessous de 1 atm.

Dans un diagramme de phases, il est trés facile de repérer les tempé-
ratures de congélation et d'ébullition.

Il ne peut jamais y avoir plus de trois phases dans un diagramme de
phases.

Une phase permet de décrire I'état microscopique d'un systeme.
La courbe de liqguéfaction sépare I'état liquide de I'état solide.

Dans un diagramme d’états, pour un corps pur, la variance peut
prendre n'importe quelle valeur entre 0 et 4.

B H O 80 8 38 8

O

O

O O

N0 T Y [ 1

O

O

o 0O

Vraiou faux ?

Y

5.Les états de la matiére
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Réponses

1.

Vrai. Les forces de Van der Waals sont des
forces électrostatiques qui s’exercent entre
des dipéles qui peuvent étre permanents,
induits ou instantanés. Dans une molécule
neutre, un dipble correspond a une sépara-
tion de charge provoquée par une différence
d’électronégativité au sein des liaisons et
impliquant la géométrie 3D de la molécule.
Ces forces sont de courte portée et varient
en 1/ ¥ (r est la distance séparant les deux
atomes).

Faux. Les forces de Keesom s’exercent
uniquement entre des molécules polaires
qui possédent un dipdle permanent, lié a
la différence d’électronégativité entre les
deux atomes dans une liaison covalente. Si
plusieurs liaisons sont impliquées dans la
molécule, on prend en compte la résultante
des différents dipdles concernés en tenant
compte de leur orientation spatiale. Les
forces de Keesom sont une des composantes
des forces de Van der Waals.

Vrai. Les forces de London sont présentes
dans toutes les molécules, qu’elles soient
polaires ou non. En effet, elles sont associées
a la déformation du nuage électronique résul-
tant du « mouvement des électrons » dans
les orbitales de I'atome et sont également
une des composantes des forces de Van der
Waals. Elles sont d’autant plus fortes que la
molécule a une grande masse molaire et que
sa forme est allongée/étendue.

Faux. Le diagramme de Heitler-London décrit
la variation d’énergie potentielle qui accom-
pagne le rapprochement de deux atomes
lors de la formation d'une liaison covalente.
Pour décrire les forces de Van der Waals, on
fait appel au diagramme de Lennard-Jones
qui décrit la variation d’énergie potentielle
qui accompagne le rapprochement de deux
atomes ou molécules lors de la formation
d’une interaction de nature dipolaire.

Vrai. Les liaisons hydrogéne sont des forces
d’énergie intermédiaire entre les liaisons
chimiques covalentes et des forces de Van
der Waals. En effet, si on compare les éner-
gies associées soit a la formation, soit a la

rupture de liaisons hydrogéne, on trouve des
valeurs intermédiaires entre les deux.

Pour fixer un ordre de grandeur, on dira
que les forces de Van der Waals nécessitent
guelques kilojoules par mole (cela dépend
évidemment de la masse molaire et de la
forme de la molécule). Les liaisons hydrogéne
mettent en jeu ou demandent une vingtaine
de kilojoules par mole pour étre rompues
alors gu’une liaison covalente requiert de
300 a 400 kJ - mol'.

Faux. Tout composé comportant des atomes
d’hydrogene n’établit pas forcément des liai-
sons hydrogéne avec I’eau. En effet, dans les
composés hydrocarbonés (comme CH, par
exemple), la liaison C—H n’est pratique-
ment pas polarisée (Ay = 0,4). L’hydrogéne
n'est donc pas déficitaire en électron et por-
teur d’une fraction de charge (8) positive,
condition requise pour pouvoir établir une
interaction avec un doublet non-liant d’un
atome d’une molécule voisine et former une
liaison hydrogéne.

Vrai. Les liaisons hydrogéne jouent un
role déterminant en biochimie. Ce sont les
liaisons hydrogéne qui permettent une répli-
cation facilitée du matériel génétique. Les
deux hélices de I’ADN sont en effet reliées
entre elles pour former une double hélice
par I'intermédiaire de liaisons hydrogéne
qui s’établissent entre les bases azotées
complémentaires. La faible énergie qui
leur est associée permet leur dissociation
aisée. Les structures secondaire et tertiaire
des protéines sont également maintenues
par de nombreuses liaisons hydrogéne qui
s'établissent entre les différentes liaisons
peptidiques au sein de la méme molécule ou
de molécules voisines.

Vrai. Dans un gaz parfait, les forces de Van
der Waals sont négligeables et les molécules
sont considérées comme des points maté-
riels. Ces deux affirmations font partie des
postulats de base de la théorie cinétique des
gaz. Pour se rapprocher de ces conditions
« idéales », on a intérét a placer un gaz a
haute température et sous une basse pres-
sion. Pour un gaz, 25 °C est une température
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10.

=

élevée et une pression de 1 atm est une
condition de pression faible. A la pression de
1 atm et a température ambiante, la plupart
des gaz peuvent donc étre considérés comme
parfaits.

Vrai. Le volume d’un gaz est directement
proportionnel a sa température. Cette rela-
tion est exprimée par la loi de Charles et
Gay-Lussac. Grace a cette relation, on peut
montrer que le volume d'un gaz s’annule a
la température de -273,15 °C. Cette tempé-
rature est la température du zéro absolu ou
zéro Kelvin (K).

Faux. L'équation des gaz parfaits n'est
valable que pour les gaz qui sont manipulés
a basse pression et a haute température (voir
réponse 8).

Faux. Dans un gaz, a une température fixe,
les molécules ont des énergies cinétiques qui
se répartissent selon une courbe de distribu-
tion de Maxwell-Boltzmann.

Fréquence ou % de molécules

Energie cinétique

Ces énergies se redistribuent en permanence
sous |'effet des chocs qui se produisent entre
les molécules de gaz. Comme ces chocs sont
élastiques (pas de modification de la quantité
de mouvement), I’énergie cinétique moyenne
n'est pas modifiée aussi longtemps que la
température est maintenue constante.

12. Vrai. La distribution de Maxwell-Boltzmann,

qui décrit I'énergie cinétique moyenne d’un
gaz, dépend de la température. Pour une
méme substance, plus la température est
élevée, plus la courbe de distribution s’étale,
favorisant 'apparition de molécules qui ont
une énergie plus élevée. Si la température
augmente, I’énergie cinétique moyenne
augmente. La relation qui lie ces deux gran-
deurs dépend également de la complexité

13.

14.

15.

16.

1Z.

18.

moléculaire du gaz (monoatomique, diato-
mique...) par I'intermédiaire de leurs degrés
de liberté de mouvement.

Faux. Dans un gaz, |'énergie cinétigque
moyenne dépend de la température mais
aussi de la nature des molécules. En effet,
I’énergie cinétique moyenne est liée a la
nature des molécules selon gu’elles sont
mono (3/2), di (5/2) ou polyatomiques (N/2).

Vrai. A une température donnée, plus une
molécule est légére, plus sa vitesse de dépla-
cement est grande. Ainsi, a 0 °C, le dioxygéne
a une vitesse moyenne de 461 m - s7!
alors que le dihydrogéne a une vitesse de
1836m-s!.

Faux. Le produit P - V représente un travail
(ou une énergie), c'est le produit d'une force
et d’un déplacement :

- La pression est le rapport d’une force par
unité de surface.

- Le volume est le produit d’une surface et
d’une hauteur ou déplacement.

Si la force est exprimée en Newton et le
déplacement en métres, le produit N - m cor-
respond a une énergie exprimée en Joules.

Vrai. L'équation de Van der Waals s’applique
aux gaz réels. Elle prend en compte le volume
réel des particules car les molécules ne sont
plus des points matériels. L'équation des gaz
parfaits est dés lors modifiée comme suit :
(P+ﬁJ-(V—nb)=n-R-T

V2
- Le facteur b est une grandeur appelée
covolume.
- Le facteur a prend en compte le type d’inte-
ractions qui caractérisent le gaz.

Vrai. La pression d’un mélange de gaz est
égale a la somme des pressions partielles de
chacun des constituants du mélange (loi de
Dalton : Pr = ¥p, ). Chaque constituant se

1
comporte comme s'il était seul et obéit a la

loi des gaz parfaits si les conditions de tem-
pérature et de pression s'y prétent.

Faux. C’est I'inverse : la fraction molaire d’un
gaz (x,) est égale au rapport de la pression
partielle sur la pression totale. La pression
partielle est donc égale a p, = x, - P;. De
maniére générale, pour un composé (solide,
fa

Loy

liquide ou gazeux) : x, =

e
»
=}

&
=]
o
[

>
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19.

20.

Z21.

22.

23.

Vrai. A I’état liquide, I’énergie cinétique
des molécules se distribue selon une loi de
distribution de type Maxwell-Boltzmann. A
une température fixée, I’énergie du liguide
sera caractérisée par son énergie cinétique
moyenne comme pour les gaz.

Faux. La pression de vapeur d’un liquide
pur ne peut se définir qu'en milieu fermé.
Pour déterminer cette grandeur, il faut en
effet que le systéme atteigne un équilibre
dynamique, c’est-a-dire que le nombre de
molécules quittant le liquide soit égal au
nombre de molécules regagnant le liquide.
Si le milieu est ouvert, les molécules quittent
le liquide mais n’ont plus la possibilité d'y
rentrer. L'entiéreté du liquide passe en phase
vapeur. On dit que le liquide s’évapore.

Faux. Dans I’équation de Clausius-Clapeyron,
on porte (pour un liquide pur) le logarithme
népérien de la pression en fonction de
I’inverse de la température (exprimée en
K). La relation est alors une droite dont le
coefficient angulaire permet de déterminer
AHP, - La température d’ébullition normale
correspond a la température du liquide
lorsque celui-ci entre en ébullition sous une
pression de 1 atm. En dessous de la tem-
pérature critique, un liquide peut bouillir a
n’importe quelle température, tout dépend
de la pression extérieure.

Faux. La variation d’enthalpie standard de
vaporisation est positive car la transforma-
tion est endothermique. La vaporisation
demande un apport de chaleur de la part du
monde extérieur. Cette chaleur sert a vaincre
les forces d’interaction qui maintiennent les
molécules au voisinage les unes des autres a
I’état liquide. Si une réaction endothermique
est caractérisée par une variation d’enthalpie
standard positive, une réaction exother-
mique est au contraire caractérisée par une
variation d’enthalpie standard négative.

Vrai. La tension superficielle, aussi appelée
tension de surface ou énergie de surface,
est une énergie qui dépend de la nature des
molécules qui constituent le liquide. En effet,
plus les interactions au sein du liquide sont
importantes, plus la tension superficielle est
élevée. Celle-ci résulte de I'anisotropie des
forces observées a l'interface liquide/air. Plus
I’anisotropie est grande, plus la surface de
contact tend a se réduire.

24.

25

26.

27.

28.

29.

30.

Faux. La viscosité dynamique d'un liquide
(n) peut étre considérée comme le frotte-
ment interne qui résulte du glissement d’une
couche de fluide sur une autre. Elle s’exprime
en Pa - s.

Faux. Dans un solide, les particules sont par-
faitement ordonnées uniquement dans les
systémes cristallins a 0 K. Dans les solides
amorphes, I'ordre des molécules est sem-
blable a celui du liquide a un instant donné.
C’est généralement un état instable qui,
sous 'effet d’'une impulsion, peut cristalliser
instantanément.

Vrai. Il y a 7 réseaux cristallins et
14 réseaux de Bravais. Les réseaux cristal-
lins sont caractérisés par trois parametres
qui définissent la longueur des arétes de la
maille élémentaire (a, b, ¢) et par trois angles
qui situent les arétes les unes par rapport
aux autres (o, B, y) dans ’espace. Pour un
systéme cristallin donné (exemple : cubique),
il peut exister plusieurs réseaux de Bravais.
Ceux-ci sont le reflet du degré de symétrie
de la maille élémentaire. En effet, outre les
nceuds du réseau qui occupent les sommets
de la maille, le systéme peut contenir en son
centre un nceud en plus (exemple : cubique
centré). Il peut aussi contenir un nceud sup-
plémentaire par face (exemple : cubique face
centrée).

Vrai. Chaque systéme cristallin est défini par
une maille élémentaire qui peut étre carac-
térisée par la technique de diffraction des
rayons X.

Faux. Les cristaux covalents sont insolubles
dans I'eau. Si on prend le cas du carbone, ni
la forme diamant ni la forme graphite n’est
soluble dans I’eau car les liaisons C-C ne
sont pas du tout polarisées. Ce sont des liai-
sons covalentes pures.

Vrai. Dans un cristal métallique, les nceuds
de la maille élémentaire sont occupés par
des cations. Pour assurer |'électroneutra-
lité du systéme, ces cations sont entourés
d’électrons, libres de se déplacer dans
le solide. D’ou I'analogie qui consiste a
considérer les solides métalliques comme
constitués de « cations baignant dans une
mer d’électrons ».

Vrai. Le diagramme de phases d’un corps
pur, qui se présente sous une ou plusieurs
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31.

32.

33.

de ses formes solide, liquide ou gazeuse, est
obtenu en portant la pression en fonction de
la température.

Un corps pur existe sous une ou deux phases
en équilibre pour une pression et une tem-
pérature donnée. Au point triple, les trois
phases coexistent simultanément et sont en
équilibre.

Faux. Le point triple d’un constituant est
situé indifféeremment en-dessous ou au-des-
sus de 1 atm. Dans le cas de I'eau, le point
triple est inférieur (0,0006 atm) mais dans le
cas du CO,, le point triple se situe aux envi-
rons de 5,12 atm. La position du point triple
varie d'une substance a l'autre. La position
du point triple détermine le comportement
du composé a la pression atmosphérique.
Ainsi, I'eau peut sous 1 atm passer de |'état
solide a I’état liquide puis a I’état gazeux en
fonction de la température.

Dans le cas du CO,, a la pression atmosphé-
rigue, le composé se sublime, c’est-a-dire
passe directement de I’état solide a I'état
gazeux.

Vrai. Dans un diagramme de phases, il
est trés facile de repérer les températures
de congélation et d’ébullition. Celles-ci
sont obtenues en tracant, pour une valeur
de pression donnée, une droite paralléle a
I’axe des abscisses. Lorsque cette droite
coupe la courbe de fusion, la température
correspondant a ce point définit la tempé-
rature de fusion ou de congélation. Lorsque
cette droite coupe la courbe de vaporisation,
la température correspondant a ce point
définit la température d’'ébullition ou de
liquéfaction.

Si la pression choisie est de 1 atm, les tem-
pératures de congélation et d’ébullition
sont dites normales. Elles sont caractéris-
tiques du composé et peuvent servir a son
identification.

Faux. S'il n'y a que trois états de la matiére,
il ne peut y avoir plus de trois phases dans
un diagramme de phases. Si on prend le cas
du carbone, celui-ci existe sous au moins
deux formes solides distinctes (diamant et
graphite). Le diagramme de phases devient
plus complexe. Plusieurs points triples entre
états de la matiére apparaissent.

1om Pression (Pa)

Diamant

10° Liquide

107

0
0 2000

4000
Température (K)

6000

34. Vrai. On utilise le terme « phase » pour dis-

tinguer les différents états possibles d’une
substance. Une phase permet de décrire I’état
microscopique d’un systeme. Pour constituer
une phase, le systéme (le composé) doit étre
homogéne. La notion de phase est associée a
I’existence des états de la matiére. Les trois
états usuels de la matiere, que sont le gaz, le
liquide et le solide, constituent trois phases
distinctes qui présentent une organisation
spatiale des molécules différente. Une phase
sert dés lors a décrire I'état microscopique
d’'un systéme.

35. Faux. La courbe de liquéfaction sépare

I’état liquide de I'état gazeux. Cette courbe
indique les conditions de température et de
pression auxquelles les deux phases sont en
équilibre. La courbe de liquéfaction (G — L)
peut également étre appelée courbe de vapo-
risation (L — G).

36. Faux. Dans un diagramme d’états, la variance

(v) est définie par la relation :
v=C+n-6-R

C indique le nombre de constituants envisa-
gés (si le composé est pur, C=1).

n représente le nombre de variables indépen-
dantes, soit deux dans le diagramme P = f(T).
R est le nombre de réactions chimiques
dans lesquelles sont impliqués les différents
constituants C.

¢ indigque le nombre de phases concernées :
- o =1 sile point correspond au composé
situé dans une des phases du diagramme.

- & = 2 si le point se situe sur une des
courbes représentant les différents change-
ments d’état.

- ¢ = 3 si on se trouve au point triple.

En conséquence, les valeurs de v peuvent
étre égales a 0, 1 ou 2.

Vrai ou faux?

 états de la matiere

Les
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Exercices

Qu’est-ce qui distingue une force interatomique d’une force intermoléculaire ? Arrive-t-il
parfois qu’elles soient identiques ? Justifiez votre réponse.

Identifiez les forces intermoléculaires dominantes pour chacune des substances suivantes
et pour chaque paire, indiquez le composé qui a le point de fusion le plus élevé.

a) MgCl, et PCl;

b) CH;(CH,),0H et CH;(CH,);OH

€) CH;3NH,, et CH5F

Lesquelles des forces suivantes sont interatomiques et lesquelles sont intermoléculaires ?
a) Celles qui permettent au brouillard de se former au cours d'une soirée humide.
b) Celles qui permettent a I'argent de s'oxyder a I'air.

c) Celles qui empéchent le beurre de fondre dans un réfrigérateur.

d) Celles qui permettent a la rouille de se former.

e) Celles qui sont responsables du faible point de fusion du n-hexane.

Quelles sont les forces attractives a vaincre pour :

a) sublimer de la carboglace, CO,(s) ?

b) pour provoquer la fusion du chlorure de sodium solide (NaCl) ?

c) pour vaporiser du dibrome liquide ?

Expliquez le principe d’un barométre. La dénivellation dans une colonne de mercure est-
elle plus faible au sommet d'une montagne ou au niveau de la mer ? Expliquez.

Quelle est, en Pascal, la pression du gaz dans le flacon ci-dessous si la pression extérieure

Patml

est de 752 mmHg ?

Ah=2,35cm

Une voiture tout terrain consomme en moyenne 12,0 litres d’essence aux 100 km. On
suppose que I'essence est formée uniquement d’octane (CgH, ), de masse volumique
0,73 g - mL-!. Quel volume d’air (en m3) serait nécessaire pour parcourir les 100 km, si
on était a T.P.N.?
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10.

11.

12.

Les étres humains consomment du glucose pour produire de I'énergie.

a) Quel volume de CO,(g) serait produit a la température du corps humain et a |la pression
de 755 mmHg, lors de la consommation de 4,65 g de p-glucose ?

b) Quel volume d’une solution agueuse d’hydroxyde de baryum, Ba(OH),, 0,1 mol - L!
devrait-on utiliser pour transformer Ientiéreté du COz(g) recueilli ci-dessus en anions
hydrogénocarbonate ?

Du dioxyde de carbone gazeux produit par la combustion d'un échantillon de butan-1-ol,
C4HgOH()) est absorbé par une solution aqueuse d’hydroxyde de baryum produisant,
entre autres, 0,506 g de carbonate de baryum solide.

a) Ecrivez et équilibrez les deux équations impliquées.
b) Calculez la masse d’alcool (butan-1-ol) brilée.

c) Quel est le volume minimum d'air (mL) nécessaire pour réaliser cette combustion dans
les conditions normales de température et de pression ?

Le volume d’un gaz va-t-il décroitre, s’accroitre ou demeurer constant si :

a) la pression décroit de 2 atm a 1 atm, alors que la température passe de 200 °C a
100°C?

b) la pression augmente de 1 atm a 3 atm, alors que la température passe de 100 °C a
300 °C?

c) la pression passe de 0,2 atm a 0,4 atm, alors que la température passe de 300 °C a
150°C?

Le cylindre A contient 0,1 mol de gaz parfait. Choisissez le cylindre (B, C, D) qui représente

correctement le volume du gaz apres chacun des changements suivants. Si aucun d’eux
ne convient, indiquez-le.

B c D
V,= V)2 V=21 V.=V

C A D A

a) Pdouble a n et T constants.

b) T est réduite de 400 K a 200 K a n et P constants.

€) T passe de 100 °C a 200 °C a » et P constants.

d) 0,1 mol de gaz est rajoutée a P et T constantes.

e) on rajoute 0,1 mol de gaz et la pression est doublée a T constante.

Méme si la pression de vapeur du mercure liquide est trés faible, il y a assez d’atomes
dans la vapeur pour que celle-ci constitue un risque pour la santé si une personne en
inhale pendant une période relativement longue.

a) Déterminez la masse de mercure (en phase gazeuse) dans une piéce hermétiquement
fermée dont le volume est de 27,5 m3 lorsqu'il y a équilibre entre Hg(/) et Hg(g) a
22,0 °C. La pression de vapeur du mercure i cette température est de 1,91 - 1074 kPa.

b) A combien d’atomes de mercure cela correspond-il ?

5. Les états de la matiere
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13.

14.

15.

16.

17.

18.

19.

20.

21.

Dans le but d’économiser la consommation de dioxygéne dans les vaisseaux spatiaux,
on a pensé que I'oxygéne du CO, exhalé pourrait, par réduction avec du dihydrogéne,
étre transformé en dioxygene et en méthane (CH,). La production de CO, (ramenée a des
conditions T.P.N.) par astronaute a été estimée a 1,05 kg par 24 heures. Un appareillage
expérimental de réduction catalytique réduit le CO, a la vitesse de 500 c¢m3 par minute.

a) Combien de temps devra fonctionner un tel appareil pour transformer en O, la
production quotidienne en CO, d’un astronaute ?

b) Quel volume de dihydrogéne sera nécessaire pour réduire le CO, produiten 24 h?

Utilisez la théorie cinétique des gaz pour expliquer le changement de pression d’un gaz
lorsque celui-ci se réchauffe.

Le graphe ci-dessous montre la distribution des vitesses moléculaires d’un gaz a deux
températures différentes.

A Fraction de molécules

Vitesse moléculaire

a) Quelle est la courbe (1 ou 2) qui représente le mieux un gaz a basse température ?
b) Quelle est le courbe qui présente la plus grande énergie cinétique moyenne ?
c) Quelle est la courbe qui représente I'échantillon capable de diffuser le plus rapidement ?

Laquelle des substances suivantes a le point d'ébullition le plus élevé et
pourquoi ?

Le n-hexane Le 2,2-diméthylbutane
i
HiG—(CH:) —CH: H3C—CH2—$—CH3
CH

3

La pression de vapeur de I’éthanol est de 115 Torr a 34,9 °C. Si la variation d’enthalpie
standard de vaporisation de I'éthanol est de 40,5 kJ - mol™!, calculez la température
(en °C) qui correspond a la pression de 1 atm. Comment s’appelle cette température ?
Déterminez la quantité de chaleur (en joules) requise pour vaporiser 0,25 mL de CCl4().
On sait que la masse volumique du CCl,(/) est de 1,59 g - mL-1 et que sa variation
d’enthalpie standard de vaporisation est de 37,0 kJ - mol-1.

Pourquoi une solution aqueuse d’éthanol (CH;CH,0H) a-t-elle une tension superficielle
plus faible que celle de I’eau pure ?

Un échantillon d’eau de 0,0896 g est placé dans une enceinte fermée de 250 mL. Si la
température est maintenue a 70 °C, y aura-t-il de I'’eau en phase liquide ? Calculez la
masse d’eau qui se condensera.

Pourquoi la viscosité d’un liquide diminue-t-elle lorsque la température augmente ?
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22,

23,

24.

23,

26.
27

28.

29;

30.

31.

Le diamant et le graphite sont, tous deux, des solides cristallins covalents. Expliquez
pourquoi ces deux substances ont des propriétés trés différentes.

Le rayon atomique du chrome (Cr) est de 124,9 pm et sa structure cristalline est cubique
centré.

a) Quelle est la longueur (en pm) d’une aréte de la maille élémentaire ?
b) Quel est le volume de la maille élémentaire (en cm3) ?

Classez les substances suivantes en solide ionique, covalent, moléculaire ou métallique
et classez-les ensuite par ordre décroissant de température d’ébullition :
Caiamant €03, Zn, NaCl, Br,, H,0.

Pourquoi un solide est-il décrit en fonction de la position de ses atomes dans I'espace
plutét gu’en termes de mouvement ?

Pourquoi fait-on appel aux rayons X pour déterminer la structure cristalline d'un matériau?
Comment expliqueriez-vous a un autre étudiant les observations suivantes ?
a) L'eau se refroidit lorsqu’elle est placée dans un récipient en argile poreux.

b) Un récipient en fer, scellé et contenant de la vapeur d'eau a 100 °C, collapse lors du
refroidissement.

€) Par un jour de canicule, les routes en bitume fondent, pas les plages de sable (SiO,).

Un article de journal décrit les propriétés étonnantes de I’eau et affirme que : « I'eau est la
seule substance qui existe aux états solide, liquide et gazeux a une méme température ».
Cette affirmation est-elle exacte ? Justifiez votre réponse.

Dans le diagramme de phases suivant, indiquez le point triple et les quatre points (A, B,
C, D) selon les indications suivantes :

A P(mmHg)

T¢0

a) Le passage de A a B représente le passage d'un liquide a un sclide a pression constante.
b) Le passage de B a C représente le passage d'un solide a un gaz a température
constante.

c) Le passage de C a D ne produit pas de changement de phase bien que la pression et
la température changent toutes les deux.

Dans le diagramme de phases de I'eau, indiquez le trajet emprunté par le processus de
lyophilisation sachant que ce dernier sert a éliminer I’eau des aliments afin d’en assurer
leur conservation.

En vous servant d'un diagramme de phases, expliquez le principe d'un extincteur a CO,.
Dans la bonbonne, le CO,, mis sous pression, est liquide.
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Réponses

1.

Les forces interatomigues sont également
appelées « liaisons ». Elles consistent en
une mise en commun d’électrons (liaisons
covalentes) ou en un transfert d’électrons
(liaisons ioniques) entre deux atomes. Les
forces intermoléculaires sont des forces
que les molécules exercent les unes sur
les autres : leur intensité est fonction de la
nature des molécules mises en présence. Il
s'agit des forces de Van der Waals et des
ponts hydrogéne. Une force interatomique
est souvent plus forte. En effet, la profondeur
du puits de potentiel et la distance d’équi-
libre ne sont évidemment pas comparables :
pour une force interatomique (diagramme de
Heitler-London) + 400 k) - mol-! sont requis
pour la formation ou la rupture d'une liai-
son chimique, alors que pour une interaction
de Van der Waals (diagramme de Lennard-
Jones) seulement une vingtaine de kJ - mol™!
(1 kJ - mol™! entre deux molécules de H,) est
requise.

a) D’une part, le chlorure de magnésium
(MgCl,) est une molécule constituée de
liaisons ioniques (Ax = 3,15 - 1,2 = 1,95).
D’autre part, les forces de cohésion entre
particules sont importantes et sont de nature
électrostatique (forces de Coulomb).

Le trichlorure de phosphore (PCI;) est une
molécule polaire (Ay = 3,15 - 2,15 =1,00) :

I/-\
Y s
30p—Cll

S/ N T
(e ol

Les forces intermoléculaires seront des inte-
ractions de Van der Waals.

— MgCl, réalise les interactions les plus
fortes. Son point de fusion sera par consé-
quent plus élevé (708 °C) que celui de PCl;
-=111,8°C).

b) Le propan-1-ol [CH;3(CH,),0H] et
I’hexan-1-ol [CH3(CH,);OH] ont, tous deux,
un site polaire dans la molécule (O-H). La
différence de température de fusion entre
ces deux molécules peut s’expliquer par la
différence de longueur de la chaine carbonée

entre ces deux molécules. Plus la chaine
carbonée est grande, plus il y aura des inte-
ractions de London entre ces dernieres, plus
il faudra fournir de la chaleur pour rompre
toutes ces interactions (température de
fusion plus grande).

— le propane-1-ol aura un point de fusion
plus bas (-127 °C) que celui de I'hexan-1-ol
(-44,6 °C).

c) La méthylamine (CH;3NH,) ainsi que le
fluorométhane (CH5F) sont des molécules
polaires, interagissant donc grdce a des inte-
ractions de Van der Waals :

)
N _5
Of=— N20 IFI
‘ |'3‘
CoH CH
H \H H \H

La méthylamine peut également former
des ponts hydrogéne entre ses molécules ;
ce qui lui confére un point de fusion plus
élevé (-93 °C) que celui du fluorométhane
(-137,8 °C).

Les forces interatomiques sont impliquées
lors de réactions chimiques, durant les-
quelles des liaisons chimiques se brisent et
les atomes se recombinent entre eux. Parmi
les propositions, on retient :

b) la description de I'oxydation de I'argent
par le dioxygéne : 4 Ag(s) + O,(g) — 2 Ag,0(s)

d) la formation de la rouille s’effectue essen-
tiellement en trois étapes :

- formation des ions Fe?*(aq) et OH (ag) qui
réagissent pour former un précipité d'hy-
droxyde de fer(ll), Fe(OH),(s),

- ce précipité est ensuite rapidement oxydé
par le dioxygéne dissous dans I'eau en
hydroxyde de fer(lll), Fe(OH)5(s),

- I’hydroxyde de fer(lll) se transforme ensuite
spontanément en rouille (Fe,03).

Lors de changements d'états, les liaisons
chimigques ne sont pas altérées. Seules
les interactions de Van der Waals et les
ponts hydrogéne sont impliqués. Parmi les
propositions :
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a) la formation du brouillard au cours d’une
soirée humide est due aux interactions
entre molécules d’eau présentes dans I'air
ambiant. Ces molécules d’eau peuvent faire
entre elles des interactions de Van der Waals
ainsi que des ponts hydrogéne.

c¢) le beurre ne fondant pas dans un
réfrigérateur est dii aux interactions (essen-
tiellement de London) entre les molécules
d’acides gras constituant le beurre (WWW).

e) le faible point de fusion du n-hexane :
cette propriété physique découle de la nature
non polaire de la molécule.

a) Pour sublimer de la carboglace (CO,),
solide moléculaire (non polaire), les forces
a vaincre sont des forces de London.

b) Pour provoquer la fusion du chlorure de
sodium (NaCl), solide ionique (Ay = 3,15
- 0,9 = 2,25), les forces a vaincre sont des
forces électrostatiques (forces de Coulomb).

c) Pour vaporiser du Br,()) (non polaire), les
forces a vaincre sont des forces de London.

Le baromeétre a mercure, ou tube de Torricelli,
est un tube en U lié a une graduation de réfé-
rence permettant de mesurer la différence
de niveau entre les deux surfaces libres du
mercure (Ah). La pression atmosphérique (en
bleu sur le schéma) est équilibrée par une
colonne de mercure surmontée d’'un espace
clos et vide.
P

atm

Au sommet d’'une montagne, la pression
atmosphérique est plus faible qu’au niveau
de la mer. Par canséquent, la dénivellation de
la colonne de mercure (Ah) sera plus faible
au sommet d’une montagne qu’au niveau de
la mer.

La pression du gaz est donnée par la relation: P__ = Ah

gaz ext

Ensuite, il suffit de convertir les mmHg en Pascal, sachant que 760 mmHg équivalenta 1,013 - 105 Pa.

P.__ =752 mmHg - 23,5 mmHg = 728,5 mmHg = 97 101,4 Pa

gaz

CgHyg(h + 25/2 04(g) — 8 CO,(g) + 9 H,0()

Rappel : les conditions T.P.N. sont: 0 °C, 1 atm, V,; =22,41 L

Grace au volume et a la masse volumique de CgH,g, nous pouvons calculer la masse qui réagit :

mey = (2

. =0,73g-mL™! x 12000 mL = 8 760
CH V)solution g g

v o
i solution

La quantité de matiere de CgH, g peut ensuite étre comparée au nombre de moles de O, :

2

n = —n
CSHIS 25 02

B n Yo

8 18 2 2

==
M 25 . mol!
CH, 22,41L - mol

V
0
87609 =B e e V, =2148-10° L
2

114,26 g - mol”' 25 22,41L - mol™

Comme ily a 21 % d’O, dans l'air :

=100 5148 103 L=1023-103L =1023 m?
air 2"

a) CgH;;04(s) + 6 O5(g) ~ 6 CO,(g) + 6 HO()

ch o

€ 126

_
" 6o,
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10.

VCO

2 - V.. =396L

mC5H1206 o ] PCDZ ) VCO2
M 6 R-T
CGHIZOG
4,63 0 =1 x 735 gim «x
180,18 g - mol”! 6 760

b) CO,(g) + H,0() = H,CO5(aq)

0,082 L -atm-mol! - K™ x 310,15K

co,

Ba(OH),(aq) + 2 H,CO5(aq) ~ Ba®*(ag) + 2 HCO; (aq) + 2 H,0())

1y

3,96 L

gacon), = 5"co, By

c v 1 'co, 'co,

Ba(OH), "Ba(OH, ~ 2 ~ R.T

0,1mol - L' x v =1 755 tm x
Ba(OH), ~ 2 ™ 760

—

VBa(OH)Z =0,773 L

a) C4,HoOH() + 6 O,(g) ~ 4 CO,(g) + 5 H,O()
CO,(g) + Ba(OH),(ag) — BaCO5(s) + H,0())

m

0,082 L:atm  mol™' - K" x 310,15K

b) 1 _1, N Meron 1 Meaco,
CHOH ~ 4 BaCO o g
“ g ’ MC4H90H 4 Mrsaco3
m
C,H,0H _J0 0,506 g - - 0,048 g
-1 4 O C,H.OH ’
74,14 g - mol 197,34 g - mol 4ty
m V
BaCO. (0]
c)i'"saco:g'”o - %'M e ]
3 : Baco3 22,41L - mol
v
1, 0506g 1, 5% ., v -q086L
4 19734g-mol' 6 2241L - mol! 2

Commeilya 21 % d’O, dans l'air :

=100, 0086 L =0,410L =410,0 mL
air 2"

Dans les trois cas, nous allons comparer
deux états : initial (1) et final (2).

A% _ B-Y

R - T1 R - T2

R étant une constante, elle peut étre suppri-
mée dans les deux membres du calcul :
Y _ BV

5 %

a) La pression décroit de 2 atm a 1 atm,
alors que la température passe de 200 °C
alooecC:

2 atm ><V] 71atm sz

47315K  373,15K

=V, =158 xV
— Le volume du gaz va s'accroitre.

b) La pression augmente de 1 atm a 3 atm,
alors que la température passe de 100 °C a
300 °C.

1 atm ><V] 3 atm ><V2
37315K  573,15K

>V, =051xV

— Le volume du gaz va décroitre.

@ Conseil méthodologique

Veillez toujours a convertir la tempéra-
ture en Kelvin.
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11.

12.

c) La pression passe de 0,2 atm a 0,4 atm,
alors que la température passe de 300 °C a
150 °C.

0,2atm xV, 0,4 atm x V2
573,15K  423,15K

—>V2=0,37><V]

— Le volume du gaz va décroitre.

Le cylindre A contient 0,1 mol de gaz parfait.

V,=V,/2

a) Pdouble a net T constants : d’apreés la loi
de Boyle-Mariotte, si la pression double, le
volume diminue de moitie.

Autre méthode :P] : V] = P2 : \/2

: A-v_Y
siFb=2R 2V, = —— =—

2 A 2

— cylindre B
b) T est réduite de 400 Ka 200 Ka net P
constants : d’aprés la loi de Charles et Gay-

Lussac, si la température diminue de moitié,
le volume diminuera également de moitié.

Autre méthode :
V., W

bl )
L
V=\/1-T2=v1-200|<=5
2 T. 400 K ?

1

a) Le nombre de mole d’un gaz peut &tre calculé grace a sa masse et a sa masse molaire ou grace
a I’équation des gaz parfaits (puisque la température est élevée et la pression est faible) :

n=m_P-V
M R-T

Convertissons la pression du mercure en phase vapeur en atmosphére et le volume en litres :

Pgaz=1,91 - 1074 kPa = 1,885 - 106 atm
V=127,5m3=27500L

Isolons ensuite la masse :

mo P VM _ 1,885 - 10% atm x 27 500L x 200,59 g - mol!

— cylindre B

c) T passe de 100 °C a 200°CanetP
constants : selon la méme loi qu’au point b,

b %
h &L
Vi T V. -473,15K
v, =12~ 1 y =127 -V
2 T 373,15 K 1 ;

1
— Aucun cylindre ne convient.

d) 0,1 mol de gaz est rajoutée a Pet T
constantes : si le nombre de mole de gaz est
doublé (0,1 + 0,1 mole), le volume va égale-
ment doubler si la pression reste constante.

Autre méthode :

v 4%

nooon,

v=V].n2 \/]-211]:2‘/

2 n n 1
1 1

— cylindre C

e) On rajoute 0,1 mol de gaz et la pression
est doublée & T constante : combinaison
des propositions a et d, le volume va dou-
bler suite a I'ajout de mole de gaz mais va
diminuer de moitié suite a 'augmentation
de pression. Bref, le cylindre ne sera pas
modifié.

Autre méthode :

AY =Pz'V2
m iy
. R-Vi-n, FA-V02mol
sihb=2P-V = = =V
P n, 2F}-O.Imol
— cylindre D

)
4]
n

R-T 0,082 L - atm - mol!' . K' x 29515K

=0,43g¢
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13.

14.

Autre méthode :

Si on utilise la pression du mercure en phase vapeur en Pascal et le volume en m3, la constante des
gaz parfaits (R) vaut 8,314 ] - mol™! - K1,

p.v.M _191-10"'Pa x 275m x 200,59 g - mol™’
- R.T 8314) - mol! . K x 29515K

b) Le nombre d’atomes de mercure se calcule en multipliant le nombre de moles par le nombre
d’Avogadro :

m =0,43¢g

Nombre d’atomes = n - N, = m.N 0.43 9

M A 200,59 g - mol!
Soit la reaction de réduction du CO, :
CO,(g) + 2 Hy(g) — O,5(g) + CHy(g)

x 6,022 -10%3 mol! = 1,29 - 10%! atomes

a) Comme la réaction a lieu dans les conditions normales de température et de pression (0 °C et
1 atm), nous pouvons considérer le gaz CO, comme parfait.

P-V=np .R:T
Calculons le volume de CO, produit en 24 heures :

y_m R.T _ 105-10°g  0,082L-atm-mol' -K' x 27315K
Mo P 44,019 - mol™! 1 atm

=53441L

Or, la vitesse de réduction du CO, (0,5 L - min~1) est précisée dans ’énoncé. Le temps que devra
fonctionner un tel appareil pour transformer en O, la production quotidienne en CO, d’un astro-
naute, peut étre calculé :

vitesse = volume

temps
t:ﬁ=1069 m|n=]7h49m|n

0,5L - min™!

b) Grace a I’équation steechiométrique, le nombre de moles de dihydrogéne peut étre comparé au
nombre de moles de CO, :

Ay =
2™, = "co

2

@ Conseil méthodologique

Le nombre de moles de CO, peut étre calculé a partir de sa masse ou de son volume. Utilisez en priorité
les données dans I'énoncé plutdt que les résultats calculés précédemment. Cela évitera de répercuter
une erreur de calcul tout au long de la résolution du probleme.

co 103
Sp. e g BOSRINRG | gags 00

2 2 Meo, 44,019 - mol™!

En utilisant I’équation des gaz parfaits, nous pouvons calculer le volume de H, :

-1 -1
v, =, BT = 4772mol x 0,082 L - atm - mo" - K™ x 27315K

g1 =1069L
2 2 1 atm

On peut également utiliser le volume molaire du gaz dans ces conditions de température et de
pression soit 22,41 L.

V, =47,72mol x 22,41 L -mol'=1069L

HZ
Selon la théorie cinétique des gaz, I'éner- exclusivement cinétique puisque les molé-
gie interne d'un gaz parfait est une énergie cules ou atomes ne sont pas supposés
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A

interagir entre eux, sauf au moment des
collisions élastiques aléatoires. Au moment
des collisions, toute molécule de gaz peut
acquérir ou perdre de I’énergie. Cependant,
a température constante, I'énergie totale de
I’'ensemble des molécules reste constante.
Supposant que la pression d’un gaz résulte
des collisions des molécules sur les parois
d’un récipient, nous pouvons, par un calcul
assez complexe, montrer que la pression
exercée par une mole du gaz vaut :

N —

P=2.Am.
4

1
3
V est le volume de N, molécules ou atomes
ayant chacun une masse m.

vZ est la moyenne des vitesses au carré.

En modifiant I’équation fondamentale de la
facon suivante :

v=2. .(1 _z]
P-V= N mv 1
5 N e [1]

On fait apparaitre le terme (lmvz) qui
représente I’énergie cinétigue moyenne de
translation (a) des molécules ou atomes
de gaz.

Pour une mole de gaz, on peut encore écrire :

R-Tz%-N CE. [2]

A cin

Nous constatons en [1] que la pression d'un
gaz est directement proportionnelle & son
énergie cinétique moyenne qui, en [2], est
elle-méme directement proportionnelle a la
température. Par conséquent, lorsqu’'un gaz
se réchauffe, sa pression augmente.

15. Le graphe ci-dessous montre la distribution
des vitesses moléculaires d’un gaz a deux
températures différentes :

\ Fraction de molécules

L

Vitesses moléculaires

a) La distribution du gaz a basse tempéra-
ture est représentée par la courbe 1. En effet,

16.

17.

lorsque la température augmente, le nombre
de particules qui ont des vitesses élevées
augmente et la courbe s’étale et s'aplatit
(courbe 2).

b) L'énergie cinétique moyenne étant direc-
tement proportionnelle a la vitesse moyenne
des particules de gaz, la courbe 2 est celle
qui présente la plus grande énergie cinétique
moyenne.

c) La diffusion d’un gaz est une grandeur liée
a la facilité qu’a un gaz a se répartir dans tout
le volume qui lui est offert ou éventuellement
a se mélanger a un autre gaz. L'échantillon
capable de diffuser le plus rapidement sera
celui dont la vitesse moyenne des molécules
sera la plus élevée (courbe 2).

Ces deux substances ont la méme formule
moléculaire (CgH, 4) mais une disposition des
atomes différente (isoméres de structure). Ce
sera donc soit la structure, soit I'agencement
des liaisons qui pourra expliquer la diffé-
rence de température d'ébullition entre ces
deux isomeres. Bien que toutes deux soient
des substances non polaires, I'intensité des
forces de London entre molécules sera dif-
férente. En effet, les interactions de Van der
Waals augmentent avec la longueur de la
chaine carbonée (augmentation du nombre
de sites d'interaction potentiels).

Le n-hexane (chaine carbonée de six car-
bones) a la température d'ébullition la plus
élevée (Tg =69 °C) car cet alcane est linéaire
alors que le 2,2-diméthylbutane (chaine
carbonée de quatre carbones) est un alcane
ramifié et plus compact (T = 50 °C) (WWW).

Pour une méme substance, trouver un nou-
veau couple de coordonnées (température,
pression de vapeur) revient a utiliser I'équa-
tion du coefficient angulaire de la relation de
Clausius-Clapeyron illustrée par le graphique
suivant :

(o]
Aln P°,

In Cste - A"_’Dvap

-

0 1/T (K

®
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18.

19.

20.

o

P, :—AHvap(l_i)

In =
A R 5 g

, 115 mmHg _ - 405-10°) - mol" 11
760 mmHg 8314 ) - mol! . K! 30805K T,

- T, = 349,83 K = 76,68 °C

Cette température s'appelle la température d’ébullition normale de I'éthanol.

Grace a la masse volumique et au volume, nous pouvons calculer la masse de CCl,(/) mise en jeu :
m = (%) V=159g-mL' x 0,25mL=0398g

La quantité de chaleur est calculée en multipliant la variation d’enthalpie de vaporisation avec le
nombre de moles mises en jeu :

Q=n-aH_ =2 .AH - 039%g
P M P 153,819 mol!

L'éthanol liquide (CH3;CH,OH) et I'eau sont, toutes deux, des molécules polaires :

x 37,0 -10% J . mol™! = 95,62 ]

L

5 28

L H o]

< e
H,C Mo O

Elles réalisent par conséquent le méme type d’interactions intermoléculaires : forces de Van der
Waals et ponts hydrogéne. La tension superficielle plus faible au sein d'une solution d'éthanol par
rapport a I'eau pure est explicable par le nombre de ponts hydrogéne qu'une molécule peut effec-
tuer avec ses molécules voisines. Nous constatons sur les dessins ci-dessous qu’une molécule (en
gris) d’éthanol ne peut effectuer que trois ponts hydrogéne (en pointillé bleu) avec les molécules
d’eau qui I'entourent alors gqu’une molécule d’eau peut en effectuer quatre.

28 ) 8'H o 5t
AN - HE 0
s /0N 2 Nof L
H Ho" O T 20
20 ; ,-‘x ~ & Py /O\
AN : - H¢ HO" =\
(0N B & &
et | Hg+ H
o H H--102§ 5'H HE 5
5 N S 8228
SCH 0~H" |~ =
N 25 H—
H.C H 5 \HL‘S’

Supposons qu’a cette température (70 °C, soit 343,15 K), I'’eau passe complétement en phase
gazeuse. Dans ce cas, nous pouvons calculer une pression P, exercée dans I’enceinte avec I'équation
des gaz parfaits, c’est-a-dire lorsque toute I'eau en phase liquide est passée en phase gazeuse :
P-V=n-R-T
, , S

p_m R-T _ 0,0896 ¢ y 0,082 L - atm - mol K™ x 34315K _ 0,560 atm

MV 1802g- mol’ 0,25L
Comparons cette pression a la pression de vapeur de I'eau a I’équilibre a 70 °C (voir Table 4 des
Tables de constantes) :

P:(HZO) = 233,7 mmHg = 0,308 atm
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La pression de vapeur étant plus petite, nous devons supposer que seule une partie de la masse

d’eau va passer en phase gazeuse. En effet, I'eau va passer en phase gazeuse jusqu’a ce que la

pression soit égale a la pression de vapeur. Calculons la masse d’eau passée en phase gazeuse :
_P.V _ 0,308 atm x 0,25L

= 0,00273 mol
R-T 0,082L atm mol! K x 34315K

m =n-M =0,00273 mol x 18,02 g - mol™' = 0,0492 g

H,0(g)
La masse d'eau qui se condensera et restera donc en phase liquide est calculée en soustrayant la ;
masse d’eau passée en phase gazeuse a la masse totale d’eau : (

My 6 condensée = Mrotale HO ~ MHo(g) = 0,0896 g -0,0492 g = 0,0404 g

21. Une des origines de la viscosité d’un liquide
est I'existence d’interactions particuliere-
ment fortes (comme des ponts hydrogéne)
entre les molécules. Lorsque la température
augmente, les molécules possédent plus
d’énergie cinétique, sont plus agitées et les
interactions perdent de leur efficacité. Par
conséquent, la viscosité d'un liquide dimi-
nuera lorsque la température augmente.

22. Le diamant et le graphite sont, tous deux a : longueur d’une aréte de la maille élémentaire
des solides cristallins covalents. Ce sont d : diagonale de la face du cube
deux formes allotropiques du carbone. On D : diagonale du cube
dit aussi que le carbone est polymorphe. R : rayon atomique du chrome
Dans les deux cas, la maille du réseau est Nous pouvons ainsi en déduire :

occupée par des atomes de carbone mais,

dans le cas du diamant, les atomes de car- D=4-R=4x124,3 pm = 499,6 pm

bone sont hybridés sp3 (tétraédre). Dans le Or, D= a?+d? = a?+2a%2=3a?
cas du graphite, les atomes sont hybridés
arap . ' D _ 499,6 pm
sp? (hexagone). Dans le graphite, on retrouve —a= & & 288,4 pm
des feuillets d’atomes sp? liés par cova-
lence. Entre les feuillets, s’établissent des b) Le volume de la maille elémentaire est
interactions plus faibles de Van der Waals celui d’un cube, a savoir a3. Convertissons
qui permettent, par ailleurs, aux feuillets de également la longueur de I'aréte de la maille
glisser les uns sur les autres. élémentaire en cm :
23. a) La structure cristalline du chrome est a=2884pm=2884-10"'" cm

cubique centré :

V=2a =(2884-1010 cnd) = 2,40 - 10723 cn?

24. Solides moléculaires : le réseau est occupé
par des molécules — CO,, H,0, Br,
- Solides covalents : le réseau est occupé par
des atomes > Cyiamant
- Solides ioniques : le réseau est occupé
par des ions (cations ou anions), disposés
en alternance dans les trois directions de
I’espace — NaCl (Ax = 3,15 - 0,9 = 2,25)
- Solides métalliques : le réseau est occupé
Dessinons la forme compacte de ce cristal, par des cations entourés d’électrons délo-

suivant un plan de coupe diagonal : calisés —~ Zn
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25.

26.

27.

Classement :

Composé Cgiamant > NaCl >
T;/OpI?dcée covalent ionique
it M 1465 °C

Les solides sont beaucoup plus diversifiés
dans leurs structures que les liguides et les
gaz. L'état solide est un état condensé et
ordonné dans lequel les interactions sont
maximales. Comme les liquides, les solides
possédent un volume défini et sont incom-
pressibles. Mais, leur propriété la plus
caractéristique est de posséder une forme
propre et de n’étre déformables que lorsqu'’ils
sont soumis a des forces importantes.

L’état solide cristallin peut étre observé a
I'échelle moléculaire grace aux rayons X. La
diffraction des rayons X se produit lorsqu’un
rayon électromagnétique de petite longueur
d’onde est réfléchi par un ensemble de
points disposés régulierement dans I'espace.
Pour gu’il y ait réflexion, il faut que I’espace-
ment entre les points soit du méme ordre de
grandeur que la longueur d’onde du rayon X
incident (A= 1 A).

a) L'eau se refroidit lorsqu’elle est placée
dans un récipient en argile poreux :

Dans un récipient en argile poreux, I'eau
peut plus facilement s’'évaporer. Les molé-
cules ayant le plus d'énergie cinétique
s’évaporent et, de ce fait, I’énergie cinétique
moyenne des molécules dans le récipient
diminue (19 :

A\ Fraction de molécules

T

1

cin

La température de I'eau ainsi diminue.

Zn

métallique

907 °C

28.

29.

> H,0 > Br, co,
: . moléculaire  moléculaire
(mr%?eC#éZl':jee (London) (London)
P onts H) M=159,8 M=44,0
P g - mol™! g - mol!
100 °C 59 °C -57°C

b) Un récipient en fer, scellé et contenant de
la vapeur d’eau a 100 °C, collapse lors du
refroidissement :

Lors du refroidissement, la pression de
vapeur du gaz va diminuer. Par conséquent,
le nombre de chocs sur les parois diminue
et le récipient collapse (s’affaisse).

c) Par un jour de canicule, les routes en
bitume fondent, pas les plages de sable
(Si05). Le bitume est une substance com-
posée d’'un mélange d’hydrocarbures, donc
de molécules non polaires et réalisant prin-
cipalement des interactions de London
entre elles. Par contre, le sable (5i0,) est
un composé cristallin covalent. Les forces
de cohésion sont de nature covalente. Par
conséquent, par un jour de canicule, la
température suffisante pour rompre les inte-
ractions de London est atteinte (le bitume
fond) mais cette température ne suffit pas
a rompre les liaisons covalentes de SiO, (le
sable ne fond pas).

En effet, I'eau existe aux états solide, liquide
et gazeux a une méme température, c’est-a-
dire a son point triple. Cependant, affirmer
que c'est la seule substance a le faire est
faux. Pour n’importe quelle substance, a
I'intersection des trois courbes (fusion,
vaporisation et sublimation), les trois états
coexistent simultanément a I’équilibre : c’est
une situation unique appelée point triple. Ce
point est caractéristique de la substance et
est défini par une valeur de température et
une valeur de pression unigues.

Le point triple (*) est 'intersection des trois
courbes :
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30.

A P (mmHg)
Solide Liquide
a
B y—-= A
.0 Gaz
C At triple
T(°0)

a) Le passage de A a B représente le passage
d’un liquide a un solide a pression constante :
droite paralléle a 'axe des abscisses.

b) Le passage de B a C représente le pas-
sage d'un solide a un gaz a température
constante : droite paralléle a I'axe des
ordonnées.

c) Le passage de C a D ne produit pas de
changement de phase bien que la pression
et la température changent toutes les deux :
les deux variables changent mais sans chan-
gement d’état (passage de courbe).

La lyophilisation est un procédé de conser-
vation des substances fragiles, d’origine
végétale ou animale, contenant de |'eau. Le
procédé consiste a déshydrater les subs-
tances (retirer I’eau qu’elles contiennent)
sans les amener a des températures ou elles
se dégraderaient. Le traitement s’effectue en
deux temps :

- une étape de congélation a pression
constante (passage de A a B),

- une étape de sublimation de la glace
formée, a température constante, par abais-
sement de la pression aux environs de
10~ atm (passage de B a C).

A P(atm)

h)

V81107 R—. -

31.

Aprés application du procédé, on obtient
un produit solide, friable mais capable trés
facilement de réabsorber de I'eau et de
reprendre ses propriétés initiales.

Le dioxyde de carbone a une pression élevée
(5,2 atm) au point triple. A pression atmos-
phérique narmale (1 atm), le solide (neige
carbonique ou carboglace) ne fond pas mais
sublime.

A P (atm)

S

5,2 e e sn e

Légende :

1. Dans un extincteur, le CO, est stocké a
une pression permanente de 60 atm, donc
sous forme liquide.

2. A la sortie, la pression du CO, diminue
(1 atm) et le CO, devient gazeux.

3. Le gaz se dilate et donc se refroidit.
En effet, pour se dilater, le gaz a besoin
d’énergie qu’il puise dans sa propre éner-
gie interne. La température du CO, chute
a -78 °C (puisqu'un gaz qui se dilate se
refroidit).

4.A-78°C, le CO,(g) devient solide : la neige
carbonique se répand et forme une couver-
ture solide qui étouffe les flammes.

5. Au contact du feu (température élevée), le
solide redevient gazeux.

=
‘.
3
3
w
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Schéma de synthese: Les états de la matiere

o

» Moment dipolaire : p=Q x r * Keesom
* Dipdle permanent * Debye
* Dipdle induit , * London

* Dipéle instantané

P.V = constante ]

P initiale * Vinitial =P initiale'vinit'iél
Equation de Van der Waals
* interactions
’ * covolume
P = constante-T' ’ PV=nR.T
Vinital _ Vit R = 8,314 Joules. mol . K !
ITﬁmi] .Ti'nitiale_'

$ *E, =N2RT

.y - [3RT
vquatl__ M

« Courbes de distribution

P = constante.n

e . p——— de Maxwell - Boltzmann
* Conditions normales « Loi de Dalton :
*Vy=2241L P.=p, +pg+pc+ ...

S J » Composition de 'air
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Pression partielle exercée par la vapeur
sur un liquide a T définie et en milieu fermé.

[ Résistance d'un liquide ]

Relation de Clausius-Clapeyron a I'écoulement uniforme

AH®

o _ vap ~ ~
B =SS = R.T Travail a fournir pour augmenter i ;
. J la surface d’un liquide de 1 métre carré.

* Diagrammes de phases (H,0 et CO,)

« Courbes de fusion, vaporisation et sublimation
* Point triple

* Point critique

* Amorphes
‘ » Cristallins
* Polycristallins

Degrés de liberté dans un diagramme d’état
: ‘ Variance=C+n—-¢-R
* 7 réseaux cristallins \ J
[ * 14 réseaux de B_ravais]

* ioniques : maille — ions — forces de Coulomb

» covalents : maille — atomes — liaisons covalentes

* moléculaires : maille — molécules — forces de VAW et ponts H
» métalliques : maille — cations — liaisons métalliques

Schéma de synthese: Les états de la matiere
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La thermodynamique

MOTS-CLES

= Systéme = chaleur = endothermique

= environnement = température = exothermique

= fonctions d’état = enthalpie de formation = quotient de réaction
= enthalpie = principes = constante d'équilibre
= enthalpie libre de thermodynamique = activité chimique

= entropie = chemin réversible = degré d'avancement
= énergie interne = chemin irréversible

= travail = spontanéité

L'implication de la thermodynamique dans la compréhension de la chimie est
indéniable. En effet, comme la thermodynamique ne traite que des propriétés
macroscopiques (observées a I'ceil nu) d’un systéme, sans faire allusion a la nature
moléculaire (microscopique) de celui-ci, son application est de portée tres générale.

Les raisonnements de la thermodynamique sont basés sur trois principes qui
découlent d’expériences résumant des caractéristiques universelles de la matiere et
gui n’ont jamais été mises en défaut. Le role essentiel de la thermodynamique est de
renseigner I'expérimentateur sur la spontanéité ou non d’une réaction chimique et
sur la position des équilibres de tout systéme chimique. Cette discipline a un langage
propre que nous allons essayer dans ce chapitre, de nous approprier.

N\ J
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Les fonctions d’état

Lorsqu’on effectue une expérience de thermodynamique, on choisit généralement de
ne travailler que sur une partie de I’'univers qu’on essaie d’isoler de toute perturbation
extérieure. Cette partie de I’univers est appelée systéme. Le reste de 1'univers, dont les
propriétés ne sont pas d’un intérét immédiat, s’appelle environnement.

— Si le systeme est ouvert, il peut y avoir des échanges de matiere et de chaleur entre
le systéme et I’environnement ;

— Si le systeme est fermé, il n’y a que des échanges de chaleur ;

— Si le systeme est isolé, il n’y a ni échange de matiere, ni échange de chaleur.

La figure ci-dessous illustre ces trois concepts :
Vapeur d’eau
FH T.=25°C

T = 509G
=

Chaleur Chaleur _ Paroi
isolante

Ouvert Fermé |

—
solé

La description des systemes thermodynamiques se fait en donnant des valeurs a certaines
grandeurs, appelées fonctions d’état. Une fonction d’état caractérise une propriété d’un
systeme qui prend une valeur définie pour chaque état, quelle que soit la fagon dont cet
état est atteint. Ainsi, dans un systéme, lors d’un changement d’état, les changements de
fonction d’état ne dépendent que de 1’état final et de I’état initial, et non de la fagon dont
le changement s’accomplit pour passer de ’'un a ’autre.

Considérons I"analogie suivante : la distance entre deux points sur Terre est une valeur
définie, fixe et constante, qui peut étre déterminée par les coordonnées GPS de ces deux
points. Mais, la distance parcourue par une personne voyageant entre ces deux points va
dépendre de la route empruntée. La distance entre deux points est une fonction d’état, la
distance parcourue n’en est pas une.

En thermodynamique, les grandeurs qui permettent de caractériser un systeme (comme
la pression, le volume et la température) sont des fonctions d’état.

Exemple : Lors du passage d’un gaz parfait de P =latm, V, ...,=22,41 L

initiale

et T} iiale = 273,15 K a un état final dans lequel Pg; .. = 10 atm, Vi, ., =440 L
et Tepate = 546,15 K, on montre que :
AP = Pgate = Pinitiate = 10— 1 =9 atm
AV= Vﬁnal s Vlnitla] = 4,40 = 22,41 = _1810 L
AT =T 16 — Tinitiale = 340,15 - 273,15 = 273,00 K

Cela signifie que pour ces trois fonctions, la facon dont s’est effectué le changement,
n’a pas d’importance puisqu’elle n’est pas prise en compte.
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Ce sont ces trois fonctions d’état (P, V, T) qui permettent de définir I’équation d’état
des gaz parfaits :

P-V=n-R-T

R est la constante des gaz parfaits : 8,314 J - mol~! - K1,

n est la quantité de matiére engagée.

En thermodynamique, trois autres fonctions d’état importantes, G, H et S, vont étre
décrites.

_

G : 'enthalpie libre de Gibbs

Il existe en thermodynamique, une fonction d’état G, appelée enthalpie libre de Gibbs,
qui relie deux concepts importants : H, I’enthalpie, et S, I’entropie, a la spontanéité
d’une réaction chimique (WWW).

On sait, par expérience, que certains processus se produisent sans apport continu
d’énergie. De tels processus sont des processus spontanés.

Le terme « spontané » ne concerne pas la vitesse avec laquelle le processus peut se
réaliser.

Certains processus spontanés sont excessivement lents (I’oxydation de la matiére
organique peut prend plusieurs années), d’autres au contraire sont extrémement rapides
(flash photo). On notera donc que si ¢’est la thermodynamique qui permet de prévoir la
spontanéité d’une réaction chimique, c’est la cinétique qui envisage si la réaction sera
rapide ou non.

En ce qui concerne les systemes chimiques, I’enthalpie libre de Gibbs tient compte de
deux faits importants :

1) Les changements physiques et chimiques s’accompagnent trés souvent de perte ou
de gain de chaleur.

2) L’énergie peut se distribuer de plusieurs maniéres dans un systéme chimique,
certaines distributions étant cependant plus probables que d’autres.

Mathématiquement, 1’enthalpie libre de Gibbs se définit par la relation :

G.,.=H_..—-T-§ [1]

syst syst syst

Hsyst est ’enthalpie du systéme. C’est une fonction d’état reliée aux échanges de
chaleur entre le systeme et I’environnement.

Ssyst est I'entropie du systéme ou une mesure du nombre de fagons dont I’€nergie peut
se distribuer dans un systéme chimique.

T est la température exprimée en K.

La fonction d’état G a pour objet de déterminer si une réaction chimique peut se réaliser
spontanément dans des conditions de température et de pression précises.

Comme dans I’expression [1], les trois grandeurs sont présentées comme des fonctions
d’état, on peut encore écrire :

AGsyst = AHsyst -7 ASsys.t: =lsndle ~ Dinitule

o
3
g
£
£
]
g
2
NS
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et pour une réaction chimique :
AGSySt =0 G

C’est la valeur de AG’WSt qui va déterminer si le processus chimique peut se réaliser
ou pas, s’il est spontané ou non.
Les criteres a vérifier sont les suivants :
—si AGsyst est négatif, le processus envisagé est spontané dans le sens direct.
—si /_\Gsys[ est égal a 0, le processus est réversible (voir fiche 5) : les €tats initial et final
peuvent coexister dans une situation d’équilibre.
—si AGSySt est positif, le processus est non spontané.
Exemple : Dans le cas d’un équilibre liquide = gaz, a température constante
(25 °C) et sous une pression constante de 1 atm, considérons le processus de
transformation de I’eau :

produits — ~'réactifs

H,0() = H,0(g)

=+44.,01 kI - mol~! et si /_\SsySt =118,92J mol~! . K-1 2 298,15 K, on trouve :
AGsyst =

AHsyst = ASsyst
AG g =44,01 kI - mol™! — 298,15 K x 118,92 - 107 kJ - mol! - K~

=44,01 kJ - mol~! — 35,46 kJ - mol~! = 8,55 kJ - mol™!

Si AH,,

Cette valeur positive de AG_, ., révele qu’a 25 °C, cette transformation n’est pas spon-

syst
tanée (ce que nous savons intuitivement).

On peut montrer pour cette transformation, qu’a 373,15 K, AGSySt = (.

A cette température, les valeurs de AH__ et de ASSySt sont légérement modifiées

syst
(WWW) :
AHSySt = +44.88 kJ - mol~! et ASsysr =109,56 J - mol~! . K1
AGSYSI - AHsyst —T ASsys[

0=4488kJ-mol~! —Tx 109,56 - 103 kJ - mol~! - K~

T'=373,13 K, soit ~ 100 °C

La température de 373,15 K (100 °C) est la température d’€bullition normale de I’eau,
c’est-a-dire la température a laquelle I’eau liquide et 1a vapeur d’eau sont en équilibre a
la pression de 1 atm.

L’évaporation de I’eau s’effectue de maniere spontanée a la pression de 1 atm, si
M= 0

syst .. P .
Cette condition se réalise si :

T>373,15K

Par conséquent, a des températures supérieures a 100 °C, la formation de vapeur d’eau
est spontanée, a la pression de 1 atm.

La conclusion, que nous apporte la thermodynamique, est en parfait accord avec ce
que nous connaissons de facon intuitive : « L’eau chauffée au-dessus de sa température
d’ébullition s’ évapore spontanément, de facon irréversible, a la pression de I atm. »

Ce sont les valeurs de AGsysr qui vont donc nous permettre de considérer les conditions
de spontanéité et d’équilibre de n’importe quel systéme chimique. Ces valeurs de AG

reposent évidemment sur la détermination des grandeurs AHWSt et ASSyst.

syst
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_

H : 'enthalpie

Le AH syst OU variation d’enthalpie mesure la quantité d’énergie qui peut étre transférée,
sous forme de chaleur, entre un systéme et son environnement, a pression constante. Cette
énergie calorifique provient de 1’énergie interne du systeme. L’énergie interne étant la
somme de toutes les énergies associ€es aux particules individuelles dans un échantillon
de matiere, elle représente son contenu énergétique.

Si on veut définir I’énergie interne d’un systéme, il est important de connaitre exac-
tement les conditions expérimentales envisagées et 1"état physique du systéme.

En effet, dans le cas ou le systéme est un gaz parfait, si on travaille a volume constant,
I’énergie interne du gaz sera symbolisée par U et sera la somme de trois termes :

Usyst =Ur+U_,+U,

A une température et une pression données :

— Uy est la contribution cinétique associée a tous les mouvements des particules.

- U,, et U, représentent la contribution potentielle associée aux interactions entre
molécules et atomes (U, ) et qui prend également en compte la cohésion des protons,
neutrons et €lectrons (U,).

Toutefois, comme la plupart des réactions chimiques se déroulent en milieu ouvert,
il es't soluvent plL-lS’ aisé d"utiliser,‘ Plutﬁt que.USyst, Hsyst’ une quantité d’énergie qui lui
est étroitement liée et qui se définit & pression constante. Cette grandeur est appelée
enthalpie (Hsyst).

Dans le cas des gaz, I’enthalpie et I’énergie interne sont liées par la relation suivante :

Hsyst = Usyst +Pexi V [2]

Comme HSyst est une fonction d’état :

AHrsyst = Hﬁnale - H,

initiale
et pour une réaction chimique :

AH

syst —

H H

produits — ““réactifs

Si on dérive I’expression [2] :

AI_‘Isyst = AUsyst + Py AV VAP,

En travaillant a pression constante (AP, = 0), on peut écrire :

AH_ =AU, +P,  AV=AU_ +n-R-AT(ou+An-R-T)  [3]

syst syst syst

Le terme P, - AV caractérise le travail de dilatation du gaz lorsque la température
s’éleve.

Dans le cas des liquides et des solides, a pression constante (AP, =0) et AV =0 (leurs
coefficients de dilatation sont négligeables), alors AHWSt = AUSyst.

En d’autres termes, AH_ ., représente la variation d’€nergie interne d’un systeme
(liquide ou solide) lorsqu’on travaille a pression constante.

Au cours d’une réaction chimique, réalisée a pression constante, la variation d’enthalpie

AHSyS[ est égale a la quantité de chaleur qui entre ou quitte le systéeme.
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En effet, le premier principe de thermodynamique nous apprend que, si le systéme
est gazeux, 1l est possible de modifier I’€nergie interne du systeme soit par la chaleur,
soit par le travail. La chaleur et le travail ne sont pas des fonctions d’état.

Mathématiquement :

A USySt

=q+ W [4]
g est la chaleur échangée entre le systeme et I’environnement :
— g > 0 : le systeme absorbe de la chaleur ;

—q < 0: le systeme dégage de la chaleur.

W est le travail échangé entre le systéme et I’environnement :
— W > 0: I’environnement effectue un travail sur le systeme (contraction du gaz) ;
— W < 0: le systeme effectue un travail (dilatation du gaz).
On définit le travail de dilatation du gaz (W) par I’expression :
W=-P_,. AV

Des lors, en milieu ouvert, si on substitue AU . et W par leur valeur dans 1’équation

[3]. on obtient :
AH =AU +P. . -AV=gq+W+P_ -AV=qg-P_ - -AV+P_ . -AV=g

syst

syst syst
— Si la chaleur quitte le systeme (AHSyst < 0), on dit que la réaction est exothermique
(WWW).

— Si un apport de chaleur est nécessaire a I’accomplissement d’une réaction chimique,

(AHSyst > (), la réaction est endothermique.

Si le systeme est liquide ou solide, on ne peut modifier son énergie interne que par
échange de chaleur. En effet, comme la dilatation est négligeable, le travail échangé est

nul et AUSYS[ = AHSyst.

_

La chaleur de réaction

La chaleur ne peut se mesurer directement. On sait qu'un transfert de chaleur peut s’ob-
server entre deux objets qui ne sont pas a la méme température : le transfert se produit
de I’objet le plus chaud vers 1’objet le plus froid (WWW).

Il existe, en effet, une relation linéaire entre la chaleur et la température : ¢ = C - AT

C est la capacité calorifique du systéme (exprimée en J - K~1). Elle est définie comme
la quantité de chaleur qu’il faut fournir pour élever la température d’un objet d’un degré.

La capacité calorifique spécifique C (appel€e souvent « chaleur spécifique ») est le
quotient de la capacité calorifique par la masse de 1’échantillon :

¢, =%

Ainsi, lorsqu’on veut augmenter la température d’un gramme d’eau (pour passer de
15,5 °C a 16,5 °C), il faut fournir 4,18 Joules.

Voici, a titre d’exemple, quelques valeurs de capacités calorifiques spécifiques :
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Capacités calorifiques spécifiques

Substances (J-g-' K1)
Or (s) 0,129
Carbone (gr) 0,711
Aluminium (s) 0,897
Fer (s) 0,449
Cuivre (5) 0,385
Ethanol () 2,438
Eau () 4,184

Les capacités calorifiques spécifiques sont différentes d’une substance a I’autre. Elles
sont, en effet, associées aux degrés de liberté de mouvement dont dispose la substance
pour dissiper et répartir la chaleur en son sein.

La valeur obtenue pour I’eau (voir Tableau) est significativement plus élevée que
pour les autres substances. En effet, dans la glace, la structure cristalline de I’eau est
maintenue par des liaisons hydrogene (ponts H). Lors de la fusion (0 °C), environ 15 %
des ponts H sont rompus. Les nombreux ponts H restants dans le liquide s’associent aux
liaisons chimiques pour dissiper la chaleur et conferent a I’eau une capacité calorifique
spécifique €levée.

Comme I’eau liquide posseéde encore un grand nombre de ponts hydrogene, on dit que
I’eau est un liquide associé. Les ponts hydrogene contribuent a augmenter les degrés de
liberté dans le liquide.

La capacité calorifique est directement liée aux degrés de liberté de mouvement d’une
substance. A volume constant, pour un gaz monoatomique, la capacité calorifique molaire
vaut 3/2 R. On associe la valeur Y2 aux trois directions de I’espace (x, y et z) lors de la
décomposition du mouvement de translation de la molécule selon ces axes.

En raisonnant en quantité de mati¢re (mol) plutdt qu’en masse, on peut calculer la
capacité calorifique molaire, C_, (a pression constante) pour I’eau liquide (WWW) :

= - -1, g-1 -1 4 -1. k-1
Ch,=C,xXM=418]-g7" - K" x1802¢g-mol™ =75]-mol™ - K

Cette valeur €levée confere a I’eau des propriétés tout a fait remarquables, notamment
celle de permettre aux organismes dits & « sang chaud » de maintenir leur température
interne dans une gamme de valeurs compatibles avec celles requises par les enzymes
pour fonctionner correctement. Elle permet également a I’eau de jouer le role de bouclier
thermique et de faire toute la différence entre un climat océanique et un climat continental.

_

S : 'entropie

La notion d’entropie, associée au désordre, n’est pas évidente a définir. Nous allons donc
nous baser sur sa définition statistique.

L’entropie (S) est définie comme le nombre de fagons équivalentes dont I’énergie peut
se distribuer dans un systéme a une température précise.

En chimie, comme on manipule des systemes qui contiennent un grand nombre de
particules, il est pratiquement impossible d’envisager le nombre de configurations éner-
gétiques probables.

M
=
g
E
ﬂ
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Ce n’est heureusement pas nécessaire, car on peut relier la notion d’entropie d’un
systeme a sa chaleur et a sa température.

R. Clausius a reli€ la variation d’entropie d’un systéme a la chaleur et a la température
par la relation :

q -
ASsyst = ;‘Ev

g, est la quantité de chaleur qui s’échange réversiblement, exprimée en kJ - mol~!.
T s’exprime en K et les variations d’entropie s’expriment en J - mol~! - K-1.

Cette équation indique que la variation d’entropie est liée a la quantité de chaleur
échangée entre le systeme et |’environnement, au cours d’un processus réversible, divisée
par la température a laquelle cet échange se réalise.

En effet, comme la chaleur n’est pas une fonction d’état, il est nécessaire de préciser la
vole empruntée pour passer d’un €tat a un autre, afin d’attribuer a ¢ une valeur unique.
Un processus réversible est un processus qui peut, 4 tout moment, étre inversé par une
modification infinitésimale d’une de ses variables ; ce qui permet au systeme d’étre, a
tout moment, dans des conditions d’équilibre.

Par opposition, un processus irréversible est un processus qui ne peut jamais « revenir
en arriere » de facon spontanée.

Comme I’enthalpie (H), I’entropie est une fonction d’état. En conséquence, toute varia-
tion d’entropie (AS,, ) est indépendante du chemin parcouru :

AS = Sﬁnalc -3

syst initiale

sys

et pour un systéme chimique :

AS 8. 2

syst — S produits — “réactifs

Si la valeur de ASSyst est positive, cela signifie que le systeme accroit son nombre de
configurations énergétiques et augmente donc son désordre.

Il est souvent facile de prédire intuitivement, pour un systeéme chimique, si la variation
d’entropie sera positive ou négative, car plusieurs facteurs sont capables d’influencer la
grandeur de I’entropie.

Pour un systéme chimique, 1’entropie augmente :

— lorsque le volume d’un gaz augmente.

Paroi amovible

Vv V,

initial final

— lorsque la température d’un solide augmente.

Q 0999
o
Q
° 00
initiale Tx Tfinale
avec Tinitiale < Tx < Tﬁnalc
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— lorsque I’état physique d’une substance change.
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— lorsque le nombre de particules gazeuses augmente.
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L. Boltzmann a utilis€ une expression statistique pour relier I’entropie absolue au
désordre :

S =k - InQ2

Syst
k est la constante de Boltzmann. €2 définit le nombre de configurations spatiales diffé-
rentes que peut adopter un systeme.
L’entropie est associée au deuxieme principe de thermodynamique, qui postule que :
« Tout processus capable d’augmenter son entropie est un processus favorable. » ou
encore : « Lorsqu’un processus spontané a lieu quelque part dans 1’univers, la variation
d’entropie totale de 'univers doit toujours étre positive. »

AS

univers

>0

Cette expression implique que dans un systéme chimique, la variation d’entropie doit
concerner 2 la fois le systeme (AS__ ) et ’environnement (AS

AS AS, . +AS..,

univers — —syst

syst env) 3

L’entropie d’un systéme est également associée a un troisieme principe de thermo-
dynamique. Ce dernier postule qu’a la température du 0 absolu (0 K), I’entropie d’un
systeme cristallin, parfaitement ordonné, est égale a 0 (WWW).

SiT=0K,alors S, =0

syst
L acfce§ aux grande.urs AHSyst, ASSySt et Aqsyst peut se faire grace a lla thgrmochnmle,
c’est-a-dire a la partie de la thermodynamique consacrée, plus particulierement aux

phénomeénes thermiques accompagnant les réactions chimiques.

_

L’état standard

Comme la chaleur est une €nergie et que I’énergie se conserve (premier principe de
thermodynamique), on peut montrer qu’au cours d’un échange de chaleur :

deny = _qsyst
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La chaleur perdue par un systeme est automatiquement récupérée par le milieu envi-
ronnant et la quantité de chaleur, qui s’échange entre un systéme et I’environnement au
cours d’un processus chimique, s’effectuant & pression constante, dépend de la quantité
de matiere engagée.

Aussi, pour faciliter les comparaisons entre différentes réactions, les chimistes ont
choisi de définir en thermochimie, un état de référence appelé état standard, dont les
conditions expérimentales sont précisées exactement.

Lorsqu’on exprime une équation thermochimique a 1’état standard, les réactifs et les
produits doivent respecter les conditions standard :

— se trouver a la pression de 1,0 atm s’ils sont gazeux ;

— &tre 4 la concentration de 1,0 mol - L~ §’ils sont en solution aqueuse ;

— étre purs et a la pression de 1,0 atm s’ils sont sous forme liquide ou solide.

Notons que la température n’est pas une des conditions standard puisqu’elle doit, dans
tous les cas, étre spécifice (WWW).

L’état standard se repere facilement par I’écriture. Pour une réaction chimique
quelconque :

— une variation d’enthalpie standard sera notée AH®

— une variation d’entropie standard sera notée AS® . . -
—une variation d’enthalpie libre standard sera notée AG®

réaction °

réaction”

Pour définir ces grandeurs a la température ambiante de 25 °C, on fait appel aux varia-
tions d’enthalpie standard de formation (AH®; . ....), @ux variations d’enthalpie libre
standard de forrpatmn (AG®; mation) €L @UX yarlatlons d’entropie standard (AS%, . .. ),
grandeurs consignées dans des Tables « universelles ».

La température de 25 °C est celle qui a été choisie pour les tables thermodynamiques
internationales. On peut cependant établir des tables de constantes a n’importe quelle
autre température.

_

Calcul du AH° 4, ction

Si on veut calculer la variation d’enthalpie d’une réaction chimique dans les conditions
standard, on peut procéder de trois manieres différentes.
1) Soit, comme la fonction H est une fonction d’état, on se sert de la relation :

AH° = EVP - AH® produits) — Xv_ - AH° (réactifs)

réaction formation ( formation

Vv, et v, sont les coefficients stoechiométriques de tous les produits et réactifs impliqués.

AR o ~ AHp est appelée variation d’enthalpie standard de formation. Elle
est associée au changement d’enthalpie qui se produit lorsqu’une mole de substance est
formée, sous une pression de 1 atm, a la température précisée, a partir de ses éléments,
pris dans leur état le plus stable, a cette température (généralement 25 °C).
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| .

Pour la réaction de formation du CO,(g) : C(gr) + O5(g) > CO,(g)

A25°C:

— I’état physique de I’oxygene est O,(g) : un gaz diatomique ;

—1I"état physique du carbone est C(gr) : un solide covalent, cristallisé sous forme de graphite.
AH® .

réaction

= I mol x AI_]Bformation (COZ(g)) — 1 mol x AHuformation (OZ(g))

— 1 mol x AHoformation (C(gr)
Comme O,(g) et C(gr) sont des €léments qui existent dans leur €tat stable a la température
considérée de 25 °C, il ne faut plus les former. Leurs AH% . sont nuls.

K AHP . ction = 1 mol x (=393,51 kI - mol™)—0-0=-393,51 kJ = AH mation (COZ(g)) /
AR ation (COZ( g)) =-393,51 kJ a 25 °C est la valeur qu’on trouve dans la Table 5

des Tables de constantes pour la formation d’une mole de CO,(g). Les AH°; .. sont
des grandeurs qui s’expriment par conséquent en kJ - mol~!. Cette variation d’enthalpie
correspond a I’énergie dégagée, lorsqu’on forme une mole de CO,(g) selon I’équation
de formation, ¢’est-a-dire a partir des €léments, pris dans leur état le plus stable, a la
température envisagée.

La grandeur AH® ¢, i, S €xprime en kJ car elle se rapporte a la réaction, telle que
définie par son équation steechiométrique. Comme AH® ¢, i, < 0, la réaction est exother-
mique. Rappel : une réaction exothermique est une réaction qui s’accompagne d’un
dégagement de chaleur.

2) Il existe également une méthode qui fait appel aux variations d’enthalpie accompa-
gnant les réactions de combustion ou autres. On peut en combinant algébriquement les
valeurs de AH° ¢ ... de ces réactions, trouver le AH® de la réaction qu’on cherche
a caractériser.

Cette méthode est appelée méthode de Hess.

Il faut savoir que pour appliquer la méthode de Hess correctement on doit :

— changer le signe du AH° ., .. ... 1 on retourne une équation chimique ;

— multiplier les valeurs de AH® ¢, on

réaction

par les coefficients stcechiométriques appropriés.

o

| )

Sion connait le AH° ., .. associé a la réaction de transformation du C(gr) en CO,(g) et le
réaction.associe’, ala re’:ac.tion de transflormatio.n du CO(g) en CO,(g), on peut, par calcul,
trouver facilement la variation d’enthalpie associée a la réaction de combustion du C(gr) en
CO(g). Cette réaction est difficile a réaliser quantitativement, d’ou I’avantage de pouvoir
connaitre sa variation d’enthalpie standard de maniere détournée.
(1) C(gr) + O,(g) »> CO,(g) AHC ¢ ction 1 =—393.5 K]

(2) CO(g) + % 0,(g) > COx(8)  AH°ciion 2 = —282,7kJ

Pour optemr 1:3 AHC . ction
I’équation (2) inversée.

de la réaction inconnue, on doit combiner I’équation (1) et

Clgr) + 0,(g) = CO,(g) AH® o ==393,5K]
CO,(2) = CO(g) + % 0, (9) ~AH® oy = +282,7KJ
1 (o] (e} Q
C(gr) + oy 02 (g) - CO(g) AH réaction = AH réaction 1 — AH réaction 2

=-393,1kJ +282,7k] = -110.8 k]

- /
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3) On peut faire appel a la calorimétrie et appliquer les relations :

g=n-C,-AToug=m-C - AT

q étant, au signe pres, €gal a la valeur du AH° ..

_

Calcul du A3 yaartion

Si on veut calculer la variation d’entropie d’une réaction chimique, dans les conditions
standard, & une température précise, on se servira de la relation :
AS° = ZVP - §° (produits) — v, - §° (réactifs)

§° représente I’entropie absolue des composés.
Les valeurs d’entropie absolue sont données, a 25 °C, dans la Table 5 des Tables de
constantes (WWW),

réaction

Pour la réaction de formation du CO,(g) :
C(gr) + Oy(g) > COL(g)
AS° =1 mol x S"(COz(g)) — 1 mol x S"(Oz(g)) — 1 mol x S°(C(gr))

réaction —
D’aprées la Table 5 des Tables de constantes :

AS° =1mol x213,74J - mol~! - K~! = 1 mol x 205,14 J - mol~! - K~!
—~1mol x 574) -mol’!-K1=286J K!

N ot

La réaction s’accompagne d’une faible augmentation d’entropie.
Notons qu’il existe des réactions qui s’accompagnent d’une diminution d’entropie.
La formation de I’acide éthanoique a 25 °C en est un exemple :

2 C(gr) + O,(g) + 2 Hy(g) > CH;COOH()) AS° =_3187J . K-

réaction

réaction —

_

Calcul du AP i emian

Le calcul du AG® 4, ;o V@ permettre de déterminer si les réactions envisagées ci-dessus
sont spontanées, dans les conditions standard, a la température considérée.

A 25 °C, on peut procéder de deux facons différentes mais équivalentes.

1) Soit en appliquant la relation :

AGoréaction = AH° réaction T-AS® réaction [3]
2) Soit en utilisant la relation :
AGoréﬂcticm = va ) AGDformation (produits) — ZV1r ) AGﬁformation (réactifs) [6]

250
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A 25 °C, pour la réaction :

C(gr) + O,(g) > CO,(g)
Si on utilise la relation [5] :
AG® 4y eion = —393.51 kJ — (298,15 K % 2,86 - 103 kJ - K1) =-393,51 kJ - 0,853 kJ
=-39436kJ

En se servant de la relation [6] :
AGnréaction = AGDl‘()l‘mz1ti()n (COZ(g)) - AGoformation (02(g)) - AGofm‘ma‘[iun (c(gr))

=1 mol x (394,36 kJ - mol™') — 0 — 0 =-394,36 kJ

X A

O,(g) et C(gr) sont des €léments qui existent dans leur €tat stable a la température
considérée de 25 °C, il ne faut donc plus les former. Leurs AG% o ation SONL nuls.
Les deux valeurs obtenues sont identiques. La réaction est spontanée puisqu’elle est
(s o
caracterl.see par un AGP o < 0. . .
Attention, si cette méme réaction : C(gr) + O,(g) — CO,(g) devait se produire a 100 °C,

seule la détermination du AG® ., i, Par la relation [5] pourrait convenir.

AG® =-393,51 kJ - (373,15 K x 2,86 - 103 kJ - K1)

réaction —

=-393,51 k] — 1,067 k] =-394,58 kJ]

o

'No.tons que h? LU R— rc/astfe négatif et z'garde quasi la méme valeur numérique, la
reaction est toujours spontanee a cette temperature.

Le AG® ¢,.iion PEUL Etre positif. Dans ce cas, dans les conditions standards, la réaction
n’est pas spontanée a 25 °C.

Dans ce dernier calcul, on conserve pour AH® ., . et AS° .. . . des valeurs identiques

a celles trouvées dans les Tables a 25 °C, considérant que ces deux grandeurs varient
peu, dans un intervalle de température raisonnable (+ 100 °C) et que les substances ne
subissent aucun changement d’état dans cette gamme de température.

_

Al st = CTILENE de spontanéite

En vertu du deuxiéme principe de thermodynamique, si une réaction spontanée s’accom-
pagne d’une diminution d’entropie, celle-ci doit nécessairement &tre compensée par un
accroissement d’entropie du monde extérieur provoqué par une réaction exothermique.

AS +AS

environnement

AS,

univers

et AS 0

5 . =
systeme univers

Exemple : Calculons la variation d’entropie accompagnant la formation de I’acide
éthanoique (acétique) dans les conditions standard a 25 °C.

2 C(gr) + O4(g) + 2 Hy(g) > CH;COOH(l)
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AS° =1 mol X SO(CH3COOH(1)) —2 mol X SD(Hz(g)) — 1 mol x S"(OQ(g))

réaction —
—2mol X $°(C,))
=1 mol x 159,8 J - mol~! - K-! =2 mol x 130,68 J - mol~! - K~!
— 1 mol - 205,14 J - mol~! - K~! =2 mol x 5,74 T - mol~! - K~!
=-318,18J - K!

Cette réaction s’accompagne d’une diminution d’entropie du syst¢me. Aussi, pour
vérifier le deuxieme principe, il faut nécessairement que le terme AS soit
positif et plus grand que AS,

environnement
sytéme*

Comme la réaction de formation de I’acide éthanoique est une réaction exothermique
caractérisée par un AH% . =-484,5K]. mol~! (voir Table 5), on peut montrer que la
chaleur gagnée par le monde extérieur (environnement) est égale a celle perdue par le
systeme :

Gext = ~dsyst et eyst = —AH° réaction

A, = dext = M wacion = 484.15-10° 1 _ 16258 K-
T T 298,15 K

+AS°,  =-3182] - K ' +162587-K'=+1307,67 K

ASOUnivers =AS°

syst

AS®°pivers = 0 @ le deuxieme principe est bien respecté.

Selon les signes respectifs de AHSyst et de AS

tériser le AGSyst.

syst il y a quatre possibilités pour carac-

AG AH T-AS

syst — syst syst

Les quatre possibilités sont résumées dans le tableau suivant :

Possibilités AH AS AG Transformation
1 = + = Spontanée a toute T
2 = = = Spontanée a basses T
- - + Non spontanée a hautes T
3 + + + Non spontanée a basses T
+ + - Spontanée a hautes T
4 + - - Non spontanée a toute T

A toute température, la valeur de AGSySt est la valeur de la droite de AHSYSt moins la
valeur de la droite de 7'+ AS_ , (voir figure ci-dessous).

— A la température 2 laquefle les droites se coupent, cette différence est nulle (AGSyst
=0) et le systeme est a I'équilibre. L’équilibre chimique est un équilibre dynamique,
il résulte de deux phénomenes opposés (réaction directe et réaction inverse) qui se
produisent avec des vitesses identiques.

— Au-dessous de cette température, la réaction est non spontanée et AG .. > 0

Syst -
— Au-dessus de cette température, AG_ ., < 0 et la réaction est spontanée.

syst
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AEnergie (kJ) T.AS

syst

syst

L.
>

Température (K)

Ce diagramme se rapporte a un systeme qui n’évolue pas de facon spontanée a basse
température mais bien a haute température. Cette situation correspond a I'une des quatre
possibilités qu’on retrouve dans le tableau ci-dessus (possibilité 3).

En résumé :

— AH est la variation d’enthalpie ou la chaleur absorbée ou dissipée par le systeme
(réaction) ;

— AS est la variation d’entropie ou la mesure de 1’état de désordre au sein du systeme ;

— AG est la variation d’enthalpie libre ou I’énergie réellement disponible (libre) pour
effectuer un travail utile. C’est une grandeur qui permet de prédire le sens de 1’évolution
d’un systeme (réaction).

_
L’équilibre chimique

La variation d’enthalpie libre de Gibbs pour un processus chimique, a température
constante, peut s’écrire :

AG AH T-AS

syst = syst syst

Dans un systeme, lorsqu’il n’y a pas de transformation globale, parce qu’un processus
direct est compensé€ par un processus inverse qui se produit a la méme vitesse, AGWSt =k
Cette condition est la condition dite d’équilibre dynamique du systéeme :

AG AH .—T-AS_ .=0etAH_ =T AS

syst — syst syst syst — syst

On peut montrer que AGSySt est reli€ a AG"Syst, c’est-a-dire a la variation d’enthalpie
libre standard, par une grandeur appelée quotient réactionnel (Q) selon la relation
suivante :

AG.. . =AG°..  +R-T-1nQ

i o]
syst — syst

Pour une équation générale, le quotient de réaction (Q) s exprime de la facon suivante :

aA+bB—>cC+dD

@
T
=
o
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o
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d |
_ aD ac
Q= b . a
agp ap

Les grandeurs a,, ag, ac et ap, sont les activités chimiques associées aux réactifs et
aux produits, c’est-a-dire des quantités sans dimension qui sont souvent remplacées soit
par des concentrations, soit par des pressions partielles (WWW),

— Pour les solides et les liquides purs : 'activit¢ a =1 ;

— Pour les gaz : a ~ Pl la_ pression partic?l]e (en aFm) D .

— Pour les solutés en solution aqueuse : si la solution est diluée, on peut négliger les
interactions électrostatiques entre molécules de soluté et considérer la solution comme
idéale. L’ activité peut, dans ce cas, étre remplacée par la concentration molaire (exprimée
en mol - L71).

Pour une réaction a I’équilibre, les activités des réactifs et des produits sont les valeurs
a I’équilibre et le quotient (Q) porte alors le nom de constante d’équilibre (K éq)'

AG=0=AG" +R - T InK,,

et AG°=—R-T-InKg,

Les activités prennent les valeurs a I’équilibre :

(ap' g (ac )eq
U (ag)gg  (aa)gg

—AG s —AH KRS o
Kéq = exp( erez}gtlon ] = exp[ ere&;ﬁ[lon ] . exp( reﬁctlon J

Cette expression est I’expression thermodynamique de la constante d’équilibre, elle
comporte un terme enthalpique et un terme entropique. Elle peut, pour n’importe quelle
réaction chimique, se calculer & partir de la Table 5 des Tables de constantes.

Remarque : pour calculer la valeur de Kéq a une autre température, on peut également
se servir de la relation suivante :

In Ké(ﬂ - 80 otion . (L _ L)
Keqi R L T

_
Le quotient de réaction

Le quotient réactionnel est un paramétre tres utile puisqu’il permet de prédire le sens
d’une réaction chimique lorsque les concentrations (ou pressions partielles), choisies par
I’expérimentateur, sont quelconques et qu’on se trouve dans un état de non-équilibre.
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Si on compare Q et Kéq,
chimique générale de type :

plusieurs situations peuvent se présenter pour une réaction

aA+bB—=>cC+dD

Q=0 Q< K, Equilibre Q> K, Q=
— I - Q=K ==
[] Réactifs
|[] Produits
t=0 t=1 t=2 t=3 t=4
La réaction La réaction
directe est inverse est
spontanée spontanée

— Lorsque Q < K, la réaction se déplace vers la droite et les réactifs se transforment en
produits. La vitesse ?ie la réaction directe est plus élevée que celle de la réaction inverse.

— Lorsque Q > K, la réaction se déplace vers la gauche et les produits se transforment
en réactifs. La vitesse de la réaction directe est plus faible que celle de 1a réaction inverse.

— Lorsque Q=K & O n’observe aucun déplacement apparent. La vitesse de la réaction
directe est identique a celle de la réaction inverse. Ce sont les conditions d’équilibre
dynamique.

Graphiquement, on peut montrer 1’allure de la courbe de variation de 1’enthalpie libre
d’un systeme en fonction du degré d’avancement de la réaction (~ % de transformation
des réactifs en produits).

On fait habituellement la distinction suivante :

Si le minimum de la courbe est posi-
tionné a plus de 90 % de conversion des
réactifs en produits, la réaction directe <
peut étre considérée comme totale et on

peut utiliser une simple fleche (—).

AG®

réaction

Réactifs
Produits

Transformation (%)

Si le minimum de la courbe est posi-
tionné a moins de 10 % de conversion
des réactifs en produits, c’est la réac-
tion inverse qui peut &tre considérée
comme totale («—)(WWW).

AG® >0

réaction

[

Réactifs
Produits

Transformation (%)
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Toute réaction chimique évolue de maniére a atteindre une position d’équilibre,
celle-ci correspond a un minimum d’énergie libre !

_

Les effets externes sur I’équilibre

L’équilibre chimique peut étre sensible a différentes perturbations (modifications de
pression, de volume, de température et de concentrations ou pressions partielles) que
nous allons analyser en fonction du principe de Le Chatelier : « Quand on impose une
modification a un systeme a I’équilibre, le systéme s’oppose a la perturbation imposée
et réagit de maniere a atteindre un nouvel état d’équilibre. »

Effet des concentrations
Considérons une équation générale de type :

aA+bB=cC+dD

(ap' eq " (ac g
éq

b . a
(ag’)eq * (ax D¢q

Situation 1

Si on introduit un surplus de réactifs (soit A, soit B, soit les deux, A et B) dans un
mélange a 1’équilibre, les facteurs a, et/ou ag augmentent : le dénominateur de la
constante augmente.

Si on veut rester a I’équilibre, le numérateur doit augmenter également. La réaction va
donc évoluer vers la droite jusqu’a ce qu’une nouvelle position d’équilibre soit atteinte.

Situation 2

Si on introduit un surplus de produits (soit C, soit D, soit les deux, C et D) dans un
mélange a I’équilibre, les facteurs a- et/ou ap, augmentent et le numérateur de la constante
augmente. Si on veut garder 1’équilibre, le dénominateur doit aussi augmenter. La réac-
tion va donc €voluer vers la gauche jusqu’a ce qu’une nouvelle position d’équilibre soit
atteinte.

Effet de la pression et du volume

Les modifications de pression ou de volume ne sont a envisager que pour les systémes
gazeux.

En effet, comme les solides et les liquides sont « incompressibles », ces deux parametres
(P et V) n’ont aucune influence.

On envisage les modifications de la fagon suivante :

— quand on augmente la pression externe (ce qui revient dans certains cas a diminuer
le volume du systeme), I’équilibre se déplace dans le sens qui s’accompagne d’une
diminution du nombre de moles de gaz ;

— quand on diminue la pression externe (ce qui revient dans certains cas a augmenter
le volume du systeme), I’équilibre se déplace dans le sens qui s’accompagne d’une
augmentation du nombre de moles de gaz ;
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—s’il n’y a pas de modification du nombre de moles de gaz dans une réaction chimique,
les variations de pression externe ou de volume n’ont aucune influence sur 1’équilibre.
Exemple : Soient les trois équilibres suivants :

(1) PCls(g) == PCl4(g) + Cl,(g)
(2) Ny(g)+3 Hy(g) = 2 NH;(g)

(3)  Hy(g) +1,(g) = 2 HI(g)

Lorsqu’on augmente la pression externe (ou si on diminue le volume) :
— Réaction (1) €volue dans le sens inverse : formation de PCls.

— Réaction (2) €volue dans le sens direct : formation de NH;.

— Réaction (3), il n’y a pas d’évolution.

Lorsqu’on diminue la pression externe (ou si on augmente le volume) :
— Réaction (1) évolue dans le sens direct : formation de PCl, et de Cl,.
— Reéaction (2) évolue dans le sens inverse : formation de N, et de H,.
— Réaction (3), il n’y a pas d’évolution.

Effet de la température

Si, & une certaine température, les modifications de quantités de matiere, de pression
et de volume ne modifient pas la valeur de la constante d’équilibre, un changement de
température va, au contraire, modifier significativement la valeur de la constante (sauf
si la réaction est athermique).

On sait que :

AG® =—R:T-InKg, = A, T AS°

réaction — réaction réaction

AH AS_,

i = — réaction - réaction

€q R-T R

: On 8 o P 5 anfe ds : ¥
Sion admet que AH° 4, ion €0 AS® <, 1ion d€Meurent a peu pres constants dans un inter

valle de température raisonnable (£ 100 °C), I’équation ci-dessus peut encore s’€crire :

o

In Kéq = %’# + constante  €quation de van’t Hoff

Grice a cette équation, on voit que la constante d’équilibre va dépendre directement
du signe de AH® ., ion-

— S1AH® 4, tion €5t POSitif, la réaction est endothermique et favorisée par une augmen-
tation de température.

— S1 AH® 4, 1ion €5t Négatif, la réaction est exothermique et défavoris€e par une
augmentation de température.

—Si AH® 4, ion €St nU, la réaction est athermique et n’est pas influencée par la

température.

La constante (Kéq) qui n’a pas d’unité, peut étre remplacée selon le cas par une constante
K., K- ou K, selon les grandeurs considérées dans le quotient (fractions molaires, concen-
trations ou pressions partielles).

@
=2
g
E
Hi
e
i
°
E..
2
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Les calculs d’equilibre

La méthode de résolution habituelle des problemes d’équilibre consiste a placer, sous
I’équation chimique équilibrée, un tableau analogue a celui ci-dessous oll on compare
les quantités de matiere (nombre de mol des réactifs et de produits) au départ (avant
réaction) a celui attendu a I’équilibre.

Exemple : Partant de concentrations toutes égales a 1,0 mol - L1, dans un volume

de 1,0 litre :
aA bB cC dD
Nombre de moles initiales 1 mol 1 mol 1 mol 1 mol
Changement
de nombre de moles -ax - bx +ex +dx
Nombre de moles a I’équilibre 1-ax 1 -bx 1 +cx 1 +dx

Lorsqu’on travaille avec des solutions diluées, il est courant de remplacer les activités
des constituants par leur concentration molaire (WWW). Ceci donne pour la constante

d’équilibre :
v
-— a =
[] Vax} .[1 Vbx]

Considérons la réaction :
N,(g) + O5(g) = 2 NO(g) K-=0,1022 000 °C (WWW).
Si, a cette température, on introduit, dans un ballon de 1 L, du N5(g) 0,100 mol - L, du

N,(g) et du O,(g) 0,100 mol - L. Quelles sont les concentrations en NO(g), N,(g) et O,(g)
a I’équilibre ?

On établit le tableau suivant :

N>(g) 0,(9) 2 NO(9)
Nombre de moles initiales 0,100 0,100 —
Changements
, de nombre de moles =l & h
Nombre de moles
:-'_I $l|’éqUI||brE 0,]00_)( O,]OO_X ZX
0
LN
= Si on substitue les valeurs a I’équilibre dans I’expression de K- :
) [NOJ? (2x)? ,
K. = = 0,10 (rappel : le volume est de 1 litre)

[No]+[0,] 0,100 - x?
La résolution de cette équation du second degré permet de trouver la valeur de x : x =0,014
> Les concentrations d’équilibre sont donc les suivantes :
[N,] =[0,] =0,100 - x = 0,100 — 0,014 = 0,086 mol - L~
[NOJ] = 2x =2 x 0,014 = 0,028 mol - L™}

N, 7

258



© 2015 Dunod.

c

Copyright

© Dunod. Toute reproduction non autorisée est un délit.

Les constantes K~ et K}, peuvent avoir des unités. On prend cependant I’habitude de

ne pas les noter.

_

Enthalpie libre et équilibre

Considérons le diagramme fictif ci-dessous, se rapportant a la réaction qui se produirait

a une température bien supérieure a 2 000 °C :

N,(g) + O5(g) = 2 NO(g)

Si on trace I’évolution de G en fonction du degré d’avancement de la réaction, on

obtient le profil suivant :

2
AGréau:tinn = AGoréactinn +R.T-In &
[N,]-[0,]
G
G°N2 + 02 K‘ """""""""""""""""""
réaction
-------------------- -|Go2NO
:‘i AGréacnun =0 ;'
NG
xN,=x0,=1  Transformation (%) xN,=x0,=0
xNO =0 xNO =1

Concentrations a 'équilibre

Dans ce diagramme :
1) L’abscisse est donnée en fraction molaire (x).

2) Chaque point de la courbe peut étre calculé grace a la relation AG ¢, ;.

ou AGr.

3) L’équilibre correspond a une position ol la variation d’enthalpie libre est minimale.

AG .

réaction —

0.

4) L’équilibre peut étre approché de deux fagons :
— soit en partant des réactifs (par la réaction directe — fleche grise 1) ;
— soit en partant des produits (par la réaction inverse — fleche grise 2).
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La réaction spontanée est celle qui a le plus grand AG . par rapport a la position

réactio
d’équilibre : dans ce cas, il s’agit de la réaction directe (fleche grise 1).
5) Lorsqu’on est Elil’e’quilibre (AG 4action = 0). 0N ne peut quitter cette position spon-
tanément (fleches grises 3 et 4) car AG ¢, 1o = 0
6) Dans le cas particulier de cette réaction, d’apres le schéma, les concentrations d’équi-
libre correspondent & un % important de transformation des réactifs en produits.

La réaction envisagée se rapproche d’une réaction quasi totale dans le sens direct.
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QCM

Chaleur de réaction

m A 25 °C, le AH° de la réaction : Ca(s) + ¥ 0,(g) = CaO(s) vaut -635,1 kJ.
Combien de grammes de calcium solide doit-on combiner avec le dioxygéne gazeux
pour libérer 1 000 kJ de chaleur ?

1 a. 88,30¢g O c 40,089 O e. 24,559
a2 b.63,11g Qd. 25,45¢g

Un gaz absorbe 100 J de chaleur et est simultanément comprimé de 8,00 a 2,00 L,
par une pression extérieure constante de 1,50 atm. Que vaut la variation d’énergie
interne en joules pour ce gaz ?

da. -812) 0c.-912) Oe +1012)
4 b.+812) 0d . +912)

Quelle quantité de chaleur (en joules) doit-on communiquer a 0,250 mol d’Ar(g)
pour faire passer la température de celui-ci de 20,0 a 36,0 °C, a pression
constante ? La capacité calorifique molaire de Pargon gazeux a pression constante
(C,,,) vaut 0,0208 kJ - mol! - K-1.

1 a.50,0] 0 c. 187) e 333)
1 b.83,2) 1 d. 200

Variations d’enthalpie, d’entropie et d’enthalpie libre de Gibbs

m Pour la réaction de combustion du glucose :
CgH1206(5) + 6 O,(g) » 6 CO,(g) + 6 H,O0() on peut prévoir les signes pour les
parameétres thermodynamiques AH et AS :

dJa.AH<0etAS<O0
O b.AH>0etAS>0
dcAH>0etAS<0
Jd. AH<0etAS>0
de AH=0etAS=0

E Sans effectuer aucun calcul, prévoyez dans le(s)quel(s) des processus suivants
on peut s’attendre a une diminution d’entropie.
1) Cly(g) + H,0() — HCl(aq) + HCIO(aq)
2) Cu;3(PO,),(s) ~ 3 Cu?*(ag) + 2 PO > (aqg)
3) SO5(g) + Bry(g) + 2 H,0(g) > H,504(aq) + 2 HBr(g)
4) 2 C(s) + TiOy(s) — Ti(s) + 2 CO(g)
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aa. dc.let3 Qe 3et4
db.let2 dd 2et4

Lesquels des processus suivants s’accompagnent d’'une augmentation d’entropie ?
1) I'’évaporation de I'eau - 2) la précipitation d’AgCl(s) - 3) la condensation de
la vapeur d’eau en glace - 4) le mélange du gaz naturel (CH,) et de l'air - 5) la
dissolution du KBr(s) dans I'eau

dJa.l1-2-4 dc.2-5 Qe 1-4-5
db.1-3-4-5 2d.2-3-4-5

Pour laquelle des réactions suivantes, le AS°® est-il négatif ?

réaction

1 a. (NH,),CO5(s) = 2 NHs(g) + H,0() + CO,(g)
4 b. 2 NOy(g) == Ny(g) + 2 0,(9)

d c. 2 1Br(g) = 15(s) + Bry()

0 d. (NH,),CO5(s) = 2 NH;(g) + H,0(g) + CO,(g)
d e. Cg Hg(s) = Cg Hg(D

Si un gaz parfait se dilate a pression constante :

dJa.AU>0etAS>0
db.AU=0etAS=0
dc. AU<O0etAS<O0
O d.AU<0etAS>0
Je AU=0etAS>0

Pour la réaction : H,0(/) = H,0(g) a 100 °C, en milieu fermé et a la pression de
1 atm:

da. AH=0 d c. AH=AU de AH=AG
d b.AS=0 dd.AH=T-AS

Lors de la réaction de décomposition suivante : PCl;(g) = PCl3(g) + Cl,(g) a 25 °C
et sous 1 atm:

da.AH° < 0etAS? <0
db.AHP>0etAS® <0
C.AH° > 0etAS? >0
d. AH® < 0 et AS° >0
e, AH°=0etAS° >0

oo o

Parmi les réactions suivantes, laquelle représente la variation d’enthalpie standard
de formation du CO(g) a 25 °C et sous 1 atm ?

a. 2 C(gn + O,(g9) — 2 CO(g)

b. C(gn + O(g) ~ CO(g)

c. C(gr) + %2 O,(g) ~ CO(g)

d. C(gr) + CO,(g) — 2 CO(g)

e. CO(g) —~ C(gn) + O(g)

L

I |

M Hi
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A quelle équation correspond la variation d’enthalpie standard de formation du
méthanol liquide (CH;0H) a 25 °C et sous 1 atm ?

4 a. CO(g) + 2 Hy(g) ~ CH30H()

J b. C(g) + 4 H(g) + O(g) —~ CH;0H()

J c. C(gr) + Hy;0(g) + Hy(g) —+ CH30H()

4 d. C(gr) + 2 Hy(g) + %2 O5(g) ~ CH;0H()
1 e. C(gr) + 2 Hy(g) + O(g) ~ CH30H()

Pour laquelle des substances suivantes, la variation d’enthalpie de formation
standard est-elle nulle a 25 °C et sous 1 atm ?

d a. Bry(g) 4 c. Clg) 1 e. Ne(g)
1 b. N(g) a d. CO(g)

m D’aprés les données thermodynamiques suivantes :
N5O0(g) + 3 Hy(g) — NoH4 (D + HyO() AH®45crion = — 317,25 k) et les grandeurs
données dans les Tables de constantes, quelle est la variation d’enthalpie de
formation standard de I’hydrazine liquide, N;H,()), a 25 °C?

1 a. -521kJ - mol™! Qc +1,78 k) - mol”! 0 e. +50,6 kJ - mol™!
J b. -50,6 kJ - mol! 0 d. +6,62 kJ - mol™!

Sachant que AH% ..o, de Na,0,(s) vaut -502,39 k] - mol-1, calculez, a 25 °C, la

variation d’enthalpie standard de la réaction :
2 Na,0,(s) + 2 H,0()) ~ 4 NaOH(s) + O,(g)

4 a.+126,0 kJ dc +214,0 k) Qe .-1217,4k)
d b.-126,0 k) a.d.-214,0 kJ
m Calculez la variation d’enthalpie molaire standard de formation a 25 °C de Fe30,4(s) ;
a partir des informations suivantes :
2 Fe(s) + 3/2 0,(g) — Fe,04(s) AMP &2 ction = ~824,2 k]

1 a. -2 241 kJ - mol!
O b.-1122 kJ - mol!
1 €. -594,1 kJ - mol!
a.d.+1122k) - mol™!

)

J e +2699,5 kJ - mol! E_
Calculez la variation d’enthalpie molaire standard de formation de Co30,(s) a E
partir des informations suivantes : _E.

Co(s) + 1/2 0,(g) ~ CoO(s) AR ¢ crion @ 298 K = -273,9 k) g

Co304(s) > 3 CoO(8) + 1/2 05(9)  AH°aqcrion @ 298 K=+177,5 k) _E

1 a.-999,2 k 0 c.-451,4 k) O e. +644,2 K E

d b.-644,2 k] d. -96,4 kK 0
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Lorsqu’on dissout 1,50 g de KCI dans 150,0 g d’eau dans un calorimeétre, la
température de la solution décroit de 25,35 °C a 23,05 °C. On suppose que la
solution a la méme capacité calorifique spécifique que I'eau (4,18 J - g™' - K™!). La
capacité calorifique du calorimétre est de 40,0 ] - K-1.

1) La dissolution est-elle endo- ou exothermique ?

2) Calculez la chaleur de dissolution du KCI.

4 a. 1) endothermique - 2) Ggiscolution = +1 48,5 )
4 b. 1) exothermique - 2) Gyiccolution = ~1 548,5)
4 c. 1) endothermique - 2) qyissoiution = +1 534,1)
d d. 1) endothermique - 2) qgissolution = +1 364,5)
- e. 1) exothermique - 2) qyissolution = ~1 364,5 )

A 100 °C, que vaut le AG® (en kilojoules) de la réaction :
N,(g) + 3 Hy(g) = 2 NH3(g) ?

1 a. +27,97 kJ 1 c. -26,24 kJ e -72,35kJ
1 b.-18,06 k) 2 .d.-32,98 k)
Spontanéité
Pour la réaction A + B~ C + D, AH® ¢, tion = +40 kJ €t AS® ¢, tion = +50 - K-1.

Dans les conditions standard, la réaction sera:

1 a. Spontanée a des températures inférieures a 0,8 K.

4 b. Spontanée a des températures supérieures a 800 K.

1 c. Spontanée a des températures comprises entre 10 et 800 K.
J d. Spontanée a toutes les températures.
O

e. Non spontanée a toutes les températures.

Si un processus chimique est a la fois endothermique et spontané, a une
température et a une pression données :

da AS=>0 dc. AH<O0 de AG>0
db.AS<O Qd. AU=0

Equilibre chimique

L’équilibre de solubilité du CO, dans I'eau est représenté par I'équilibre :

CO,(g) = CO,(aqg) et la dissolution du gaz est exothermique. Utilisez le principe
de Le Chatelier pour prédire la facon dont la solubilité varie si :

1) la pression du CO, augmente.

2) la température augmente.

d a. 1) la solubilité du CO, augmente - 2) la solubilité du CO, diminue

1 b. 1) la solubilité du CO, augmente - 2) la solubilité du CO, augmente
0 c. 1) la solubilité du CO, diminue - 2) la solubilité du CO, diminue

1 d. 1) la solubilité du CO, diminue - 2) la solubilité du CO, augmente

- e. 1) la solubilité du CO, ne varie pas - 2) la solubilité du CO, augmente
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Le bromure d’ammonium est un solide cristallin qui, lorsqu’on le chauffe, se
décompose de la facon suivante : NH,Br(s) = NH3(g) + HBr(g)

1) Que devient la pression partielle de HBr(g) si on introduit dans le récipient a
I'équilibre, une quantité supplémentaire de NH;(g) (la température est maintenue
constante) ?

2) Qu’adviendra-t-il de la quantité de solide si on double subitement le volume
du récipient ?

a. 1) elle augmente - 2) elle augmente

b. 1) elle augmente - 2) elle diminue

Q
Q
0 c. 1) elle diminue - 2) elle demeure constante
a d. 1) elle diminue - 2) elle diminue

Q

e. 1) elle diminue - 2) elle augmente

Si le quotient de réaction Q d’une réaction est égal a 1, laquelle des affirmations
suivantes est vraie ?

4 a. AGpgacrion = 0

A b AC4action =0

4 € ASsaction = 0

A d. AG gaction =AG ®réaction

d e AH®eaction = T+ A% ¢action

Considérons la synthése de I'ammoniac a une certaine température :

N>(g) + 3 Hy(g9) = 2 NH3(g)

Si on part de concentrations initiales : [H;] = 0,76 mol - =, [N,] = 0,60 mol - L1
et [NH;] = 0,48 mol - L1, lorsque le systéme atteint I’équilibre, la concentration
en NH; est égale a 0,60 mol - L-!. Que vaut la concentration en H, a I'équilibre ?

1 a. 0,58 mol - LT Q c. 0,70 mol - LT 0 e. 0,94 mol - L!
a b. 0,64 mol - L! 0 d. 0,82 mol - L!

La constante d’équilibre K. de la réaction N,(g) + 3 H,(g) = 2 NH;(g) vaut 6,00 - 102
a 500 °C. Que vaut la constante K, de cette réaction a cette température ?

Ja.1,0-107° 2¢.3,5-10 Ue.25-10°
O b.1,5 107 0d.2,4.102

On introduit du SO,(g) et du O,(g) dans un récipient fermé a 1 100 K, de maniére
a ce qu’au moment du mélange, leurs pressions partielles soient respectivement
de 1,00 et 0,50 atm.

Lorsque le systeme atteint I’'équilibre a cette température, la pression totale dans
le récipient est de 1,35 atm. Calculez le K de la réactiona 1 100 K :

2 50,(g) + O,(g9) = 2 505(g)

dJa. 11,2 Qc 1,22 0 e. 0,089
4 b. 1,92 4 d. 0,525

Pour la réaction Ny(g) + O5(g) = 2 NO(g) a 25 °C, quelle affirmation est vraie ?

1 a. La réaction s'accompagne d'un important changement d’entropie du systéme.

1 b. La réaction est caractérisée par un AG® égal a 86,55 kJ.

réaction

6. La thermodynamique
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1 c. La réaction posséde a cette température une constante d’équilibre trés petite.
1 d. Une augmentation de température défavorise la réaction dans le sens direct.

4 e. L'ajout d’un catalyseur augmenterait la valeur de K.

L’air pollué contient des quantités appréciables de dioxyde de soufre et de
dioxyde d’azote qui réagissent ensemble pour donner :

50,(g) + NO,(g) = NO(g) + SO5(g)

1) Calculez la constante d’équilibre K de cette réaction a 25 °C.

2) La réaction est-elle endo- ou exothermique ?

1 a. 1) 1,75 - 108 - 2) endothermique
2 b. 1) 1,75 - 10° - 2) exothermique
1 ¢. 1) 0,986 - 2) endothermique

2 d.1)5,71 - 1077 - 2) endothermique
Qe . 1)5,71-107 - 2) exothermique

A 25 °C, que vaut la constante d’équilibre de la réaction : 2 Hi(g) = H,(g) + 15(s) ?

4 a. 3,9 4 c 0,69 U e. 0,25
db. 2,0 4 d. 0,50

A 25 °C, pour la réaction : % N5(g) + 05(g) = NO,(g), le AH® ¢, ction €St de +33,2 k)

et le AS® 4 crion @€ -60,9 J - mol™! - K~'. Que vaut la constante d’équilibre de cette
réaction ?

da1-107 Qdc8-107" Qe 1-10°

Qb.2.1073 Qd. 4102

A une température de 25 °C, la constante d’équilibre de la réaction :
PCls(g) = PCl5(g) + Cl,(g) est de 2,4 - 1073, Que vaut la constante d’équilibre de
cette réaction a 75 °C sachant que le AH° de la réaction vaut -87,9 kJ ?

Qa. 1,5 107 Q0 c. 6,78 0 e.6,7-10%4
1 b. 2,61 Qd. 4,2-102

Considérons la réaction suivante a 25 °C: 2 HF(g) = H,(g) + F,(9). K, = 1,00 - 102
On mélange 1,50 mol de HF(g) avec 0,500 mol de H,(g) et 0,750 mol de F,(g), dans
un récipient de 5,00 L. Que vaut le quotient réactionnel (Q) et de quelle facon
I'équilibre se déplacera-t-il ?

da. Q=0,167 ; vers la droite
J b. Q= 10,250 ; vers la gauche
Jc. @=0,167; vers la gauche
aJd. Q= 0,250 ; vers la droite

1 e. Q=0,167; le systeme est a I'équilibre

Considérons I'équilibre suivant : CO(g) + 2 H,(g) = CH3;0H(g)
On prépare, a 427 °C, un mélange gazeux de CO, H, et CH;0H de composition :

Pco=2 103 atm-py =1-102atm - pcy on =3 - 10 atm
Le AG®,saction @ 427 °C vaut -13,5 kJ.
1) Que vaut le AG,4,ion de la réaction a cette température ?
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2) Quel sera le sens spontané de la réaction ?

1 a. 1) le systéme est a I’équilibre - (2) la réaction n’évolue par conséquent pas
d b.1)AG -24,5 k) - 2) dans le sens direct

réaction —
. 1) AGygaction = —13,35 kJ - 2) dans le sens inverse
3 .d. 1) AGaaction = —3,98 kJ - 2) dans le sens direct
de. 1) AGgaction = 72,26 kJ - 2) dans le sens inverse
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Réponses

Chaleur de réaction

1

b. Soit la réaction : Ca(s) + ¥z O,(g) = CaO(s)

La combustion d’'une mole de Ca(s) s’accompagne d'un dégagement de chaleur de 635,1 kJ. Pour

libérer 1 000 kJ, il faut briler 1,57 mol (= 1 000/635,1) de calcium, soit une masse de :
M, =N, - M, =157 mol x 40,08 g - mol' = 63,11g

e. Tout d’abord, convertissons la pression en Pascal et la variation de volume en m3 :
P=1,50atm =151 950 Pa

AV = Vgna = Vinitial = 2,00 L - 8,00 L =-6,00 L = -6,00 dm3 =-6,00-103 m3
Le gaz recoit de la chaleur et un travail (compression) — AU augmente —+ AU sera positif.
Calculons ensuite la variation d’énergie interne pour ce gaz :

AU=g+W=qg-P_ AV =100 J-151950 Pa x(- 6,00 - 1073 m3):+10n,7j ~+1012)

t

b. Afin de calculer la quantité de chaleur a communiquer a I'argon gazeux, nous utilisons la relation
lineaire entre la capacité calorifique molaire et la température: g=n- C,, - AT

La variation de température est ici de 36 °C - 20 °C = 16 °C (ou K).

g=n-C_-AT = 0,250 mol % 0,0208 - 10° k) - mol! - K1 x 16 K = 83,2 |

Variations d’enthalpie, d’entropie et d’enthalpie libre de Gibbs

4. d. Toute réaction de combustion provoque un dégagement de chaleur : AH < 0
Pour la réaction de combustion du glucose : e
CgH504(s) + 6 O5(g) » 6 CO,(g) + 6 H,O(l), 00 iio eo' °
6 moles de gaz sont présentes aussi bien aupres des @ 9@ ::0
réactifs que des produits. Par contre, une mole de . . o9 o @
» .
solide se transforme en six moles de liquide. Ainsi, le 33383y WF i
« désordre moléculaire » augmente : AS >0 Solide Liquide Gaz
5. ¢ llest souvent facile de prédire intuitivement, pour un processus chimique, si la variation d’entropie
sera positive ou négative. Pour un systeme chimique, I'’entropie augmente lorsque I’état physique
change (voir figure ci-dessus).
O /6\\ - - -
S @ Conseil méthodologique

LOopy
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Regardez I'état physique des réactifs et des produits et concluez si, au niveau moléculaire, le désordre
(I'entropie) augmente ou diminue,

Propositions :

1) Cl5(g) + H,0()) —~ HCl(aq) + HCIO(aq)
Une mole gazeuse se transforme en moles aqueuses > désordre diminue.

2) Cu;(PO,),(s) = 3 Cu®*(aq) + 2 PO,3(ag)
Une mole solide donne cing moles aqueuses — désordre augmente.
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10.

3) SO,(g) + Bry(g) + 2 H,0(g) —~ H,50,4(aq) + 2 HBr(g)
Quatre moles gazeuses se transforment 2 moles gazeuses et une mole aqueuse —~ désordre
diminue.

4) 2 C(s) + TiO,(s) — Ti(s) + 2 CO(g)
Trois moles solides se transforment en une mole solide et deux moles gazeuses — désordre
augmente.

e. Les processus suivants s’accompagnent d’une augmentation d’entropie (explication voir question 5) :
1) I’évaporation de I'eau : H,O() —~ H,0(g)

4) le mélange du gaz naturel (CH,) et de air

5) la dissolution du KBr(s) dans 'eau : KBr(s) — K*(ag) + Br (aq)

Les deux autres processus voient leur entropie diminuer (moins de désordre moléculaire) :

2) la précipitation d’AgCl(s) : Ag*(ag) + Cl-(ag) — Ag Cl(s)

3) la condensation de la vapeur d’eau en glace : H,0(g) ~ H,0(s)

¢. Pour que AS"SVS.( soit négatif, il faut une diminution de I'entropie du systeme, soit une diminu-

tion du désordre moléculaire (explication voir question 5). La seule réaction correspondant a cette
situation est : 2 IBr(g) = 1,(s) + Brz(l)

Deux moles gazeuses se transforment en une mole solide et une mole liquide. Les molécules sont
donc plus ordonnées dans les produits.

d. Si un gaz parfait se dilate a pression constante, il effectue un travail contre la pression extérieure :
w< 0.

Or, AU=g+ Wetil n'y a pas de dégagement ou d’absorption de chaleur : g= 0.
- AU<O0

De plus, quand le volume d’un gaz augmente, son entropie augmente > AS > 0

d. A 100 °C et 1 atm, la réaction suivante est a I’équilibre : H,0() = H,0(g)

Par conséquent, AG,s;ction = 0 kJ
Comme AGgaction = AHrzaction = T ASreaction €t AHreaction = T ASrsaction

Démonstration numérique grace aux Tables de constantes (conditions standard) :
AH = AH action = 1 X AH%gmation(H20(g) = 1 X AR mation(H20¢))
=1 mol x (-241,82 kJ - mol™") - 1 mol x (-285,83 kJ - mol™1)
=+44,01 kJ
AS= A8 gaction =1 % S (H,05) - 1 x °(H,0)) = 1 mol x 188,83 J - mol™! . K1 -1 mol x 69,91 ) - mol™! . K!
=+118,92) - K
=T-AS,

réaction

= AH,gaction
44,01 k) ~373,15Kx 118,92 -1073 kJ - K!
¢. Pour la réaction de décomposition de PCI5(g) : PCIS(g) = PCI3(g) + Clz(g)
Calculons a I'aide de la Table 5 des Tables de constantes :
AHaction = 1 %X AHformation(Clagg) + 1 X AH%ormation(PCl3(g) = T X ARPformation(PCls(g))
=1mol x0kJ- mol! +1 mol x (-287,0 kJ - mol"!) - 1 mol x (- 374,9 kJ - mol-!) = + 87,9 kJ

- AH° >0

réaction

QCM
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11.

13.

14.

15.

16.

AS°

raaction = 1 X S“(Clz(g}) +1x S°(PC|3{9)) =1 % S"(PCIS(g))

=1mol x223,07) -mol' K" +1molx311,78) - mol™! - K! -1 mol x364,6 ] - mol! - K

=+170,25]) - K1 > AS® >0

réaction

€. La variation d’enthalpie standard de forma-
tion (AH®¢, mation) €5t associée au changement
d’enthalpie qui se produit lorsqu’une mole

sous forme de graphite). La réaction de for-
mation du CO(g) sera :
Clgn + %2 O,(g) —~ CO(g)

de substance est formée, sous une pression
de 1 atm, a la température précisée, a partir
de ses éléments, pris dans leur état le plus
stable. Par conséquent, dans le cas de la for-
mation du CO(g), I’état standard de I'oxygéne
est O, (gaz diatomique) et I'état standard du
carbone est C(gr) (solide covalent, cristallisé

12. d.Dans le cas du CH;0H(), I'état standard du
carbone est C(gr) (solide covalent, cristallisé
sous forme de graphite), I’état standard de
I'oxygéne est O, (gaz diatomique) et I’état
standard de I’hydrogéne est H, (gaz diato-
mique). La réaction de formation du CH;0H(/)
sera : C(gr) + 2 Hy(g) + 2 O,(g) = CH30H()

e. Ne(g) est un corps pur simple. De plus, le néon est sous forme gazeuse a 25 °C et 1 atm. Par
conséquent, aucune énergie n’est nécessaire pour le former puisqu’il existe déja sous ces condi-
tions. — AH%, mation = 0 kJ - mol™!

Les autres substances proposées ont des variations d’enthalpie de formation standard non nulles :
a) Br,(9) : AH%g mation = 30,91 kJ - mol!. Le dibrome est sous forme liquide a 25 °C et 1 atm.

b) N(g) : n’existe pas. Le corps pur simple comprenant de 'azote est diatomique : N,.

€) C(9) : AH%grmation = 716,68 k] - mol™!. L’état standard du carbone est C(gr), un solide covalent,
cristallisé sous forme de graphite.

d) CO(g) : AH% mation = 110,53 kJ - mol-! dont I'équation est : C(gr) + ¥ O,(g) —~ CO(g)
e. Pour la réaction : N;O(g) + 3 Hy(g) —~ NoH4() + H,0()

A"L"Oréacticm =1 % Af_’ol’u:\rmaticm(HZO(J'}) + 1 x AHoformation(N2H4(f)) =g % AHUformation(HZ(g)) -
1 x AHUFormation(NZO(g))

-~ 317,25 kJ = 1 mol x (- 285,83 kJ - mol™") + 1 mol x AR, - von(NoHy ) = 3 mol x 0 kJ - mol™! -
1 mol x 82,05 kJ - mol!

~ A6 mation (N2H4(I}) =+50,63 kJ - mol-!
b. Pour la réaction : 2 Na;0,(s) + 2 H,0()) — 4 NaOH(s) + O,(g)

A""Onéaction =1 x AHOfcrmation(OZ(g)) + 4 x AHoformation(NaOH(s)) -2 x AHoformauicm(HZO(I)) -
2 x A’_mematior1(|\la202{s))

AHP 4o ction = 1 Mol x 0 kJ - mol™! + 4 mol x (-425,61 kJ - mol™') - 2 mol x (-285,83 kJ - mol!) -
2 mol x (-502,39 kJ - mol™")

— AHP -126,0 kJ

b. Pour résoudre cette question, nous allons utiliser la loi de Hess. En effet, en thermodynamique,
nous utilisons des fonctions d’état (AH, AS et AG), c’est-a-dire des fonctions qui ne dépendent pas
du chemin parcouru : seuls I’état initial (les réactifs) et I’état final (les produits) comptent.

réaction —

@ Conseil méthodologique

Pour résoudre ce type de probléeme, écrivez en premier I'équation dont on cherche la variation
d’enthalpie molaire standard de formation :

3 Fe(s) + 2 0,(g) > Fe30u(s)  [1]

Ensuite, écrivez les équations qui sont proposées, en orientant convenablement les réactifs et
les produits.



© Dunod. Toute reproduction non autorisée est un délit.

17.

18.

Multipliez les coefficients steechiométriques des réactions afin d’avoir, en sommant, I’équation
désirée [1].

2 Fe(s) + 3/2 O,(g) — Fe,05(s) x 3/2
3 F8203(S) - 2 FE304(S) = ]/2 Oz(g) X ]/2
Nous obtenons ainsi :
3 Fe(s) + 9/4 O,(g) — 3/2 Fe;05(s)
3/2 Fe,05(s) ~ Fe30,(s) + 1/4 0,(9)
3 Fe(s) + 2 O,(g) — Fe30,4(s)

Faites de méme avec les AH®;,jon de chacune des réactions et changez le signe de AH 4;cqion
si la réaction a été inversée.

3 Fe(s) + 9/4 O,(g) — 3/2 Fe,05(s) % 3/2 AH® saction
3/2 Fe;04(s) ~ Fe50,(s) + 1/4 0,(g) x 1/2 (-AH°

réaction)

3 Fe(s) + 2 O,(g) > Fe30,(s)

AHPormation (Fe304¢s) = 3/2 x (-824,2 k) - mol) + 1/2 x (229,3 K - mol™) = -1 121,65 kJ - mol!

a. Pour résoudre cette question, nous allons également utiliser la loi de Hess. Nous devons calculer
la variation d’enthalpie molaire standard de formation de Co30,(s) :

3 Co(s) + 2 0,(g) ~ Co30,4(s) [1]
Ecrivons les équations qui sont proposées en orientant convenablement les réactifs et les produits.
Multiplions les équations de maniére a obtenir (en les additionnant) I’équation [1].
Co(s) + 1/2 O,(g) — CoO(s) x 3
3 CoO(s) + 1/2 O,(g) — C03O4(s) x 1

On obtient :
3 Co(s) + 3/2 0,(g) — 3 CoO(s) %3 A ion

3 CoO(s) + 1/2 0,(g) — 2 Co304(s) x 1 (- AH°

réaction)

3 Co(s) + 2 Oy(g) ~ Co30,(s)
AR formation (C0304(9) = 3 X (-273,9 kJ - mol™) + (-177,5 kJ - mol-") = -999,2 kJ - mol-!

a. 1) La dissolution du composé provoque une diminution de la température de 25,35 °Ca 23,05 °C.

La réaction est donc endothermique et nécessite, pour se produire, de la chaleur :
chaleur

KCl(s) + H,O0) — K*(aq)+ CI(aq)

2) Afin de calculer la chaleur de dissolution du KCI solide, nous utilisons la relation linéaire entre
la chaleur et la température : g= C- AT

La chaleur est puisée au sein de la solution et du calorimétre :

a= qsolution = qcalorimétre

solution Co AT + Ccallorimétre ’

solution

La solution a une masse de : 1,50 g (KCI) + 150 g (eau) = 151,50 g

qg=m AT

La variation de température (AT) vaut : 23,05 °C - 25,35 °C =-2,30 °C (ou K)
g=151509g x 418 ) g K x(-230K)+40,0 J- K'x (- 230K) = -1548,5 J

=
Y,
(=)
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19.

En raison du 1" principe de thermodynamique (AU = 0), la quantité de chaleur libérée par le calori-
metre et la solution (- g) est captée par la réaction de dissolution ~ G,z tion de dissolution = +1 548,5)

b. La Table 5 des Tables de constantes est donnée a 25 °C. Par conséquent, pour calculer le
AG® T AG® = AH® - Tx AS®

réaction réaction réaction réaction

nous devons passer par les valeurs de AH 1 -tion €t AS%frmation- NOUS supposons que les valeurs

de AH% mation €t ASformation FeStent constantes dans de petits intervalles de température et sans
changement d’état.

@ Conseil méthodologique

Voir QCM 28
Soit la réaction : Ny(g) + 3 H,(g) = 2 NH3(g)
AP e ction — 2 R A ianantNHa ) = 3 R ARPE L ontitlaia) = T X AR e n N G))
=2 mol x (-46,11 kJ - mol™") =3 mol x 0 k) - mol~! - 1 mol x 0 kJ - mol~!
=-92,22 kJ
AS gaction = 2 X S(NH3(g) - 3 X S2(Hy) - 1 X S°(Ny()
=2mol x 192,45 - mol! -K™! - 3 mol x 130,68 - mol™' - K™' - 1 mol x 191,61 ] - mol! - K-
=-198,75) K1

— AG® A gaction = T+ A saction = ~92,22 - 103 ] 373,15 K x (-198,75 ) - K1) = -18,06 kJ

réaction =

Spontaneéité

20. b. Pour que la réaction A+ B —~ C + D soit  21. a.Siun processus chimique est :

spontanée, il faut que AG 4, tion < 0- - endothermique : AH > 0
Comme cette réaction a lieu dans les condi- - spontané : AG < 0
tions standard : AG réaction AGnré(:u:tion Selon la relation : AG=AH-T- AS
Or, AG‘:’réa\cticm =AH c.ré‘.action S AS':’réau:tiun AG = AH - T.AS
2 - —— It ———
Par con’_sﬁquent AR e T A e O <0 ~0 <0
T A réaction \;V_(I)
ASozréaction
103 AS doit donc étre positif.
F- 2000 ) gpnk
50 - K
Equilibre chimique
223 Soit I’équilibre de solubilité du CO, gazeux
. c : dans I'eau : CO = CO,(a
‘@ Conseil méthodologique 2(9) 2(a9)

Lorsqu’on vous demande de prédire de maniére 1) Sila pression du CO, augmente : - Quand
qualitative le déplacement d'un équilibre, vous on augmente la pression du gaz, I'équilibre
devez utiliser le principe de Le Chatelier. Pour se dép[ace dans le sens qui produit une
une modification de RIS HO0, les nombres f:ie diminution du nombre de moles de gaz. ».
moles de gaz dans les réactifs et les produits . A
doivent étre considérés. Pour une modifica- L’équilibre se déplace donc dans le sens
tion de température, le facteur enthalpique de direct (vers la formation de CO, aqueux) —
la réaction doit étre pris en compte (réaction la solubilité du CO, gazeux augmente.

endo- ou exothermique 7).



Copyright © 2015 Dunod.

© Dunod. Toute reproduction non autorisée est un délit.

23.

25.

26.

2) Si la température augmente : « Si la réac-
tion est endothermique, elle sera favorisée
par une augmentation de température. »
Dans I'énoncé, il est signalé que la dissolution
du gaz est exothermique. Par conséquent,
I’équilibre se déplace dans le sens inverse
(vers la formation de CO, gazeux) — la solu-
bilité du CO, gazeux diminue.

d. Soit I'équilibre :

NH,4Br(s) = NH;(g) + HBr(g)

1) Si on introduit dans le récipient a I’équi-
libre, une quantité supplémentaire de NH;(g)
(la température est maintenue constante) :
« Quand on impose une modification a un
systeme a I'équilibre, le systéme s’oppose a
la perturbation imposée et réagit de maniére
a atteindre un nouvel état d’équilibre ».
L'équilibre se déplace donc dans le sens
inverse de maniére a consommer ce surplus

a. Soit la synthése de I'ammoniac :
N>(g) + 3 Hy(g) = 2 NH;(9g)

Réalisons un tableau :

de NH3 — la pression partielle de HBr(g)
diminue.

2) Si on double subitement le volume du réci-
pient, la pression diminue :

« Quand on diminue la pression externe (ce
qui, dans certains cas, revient a augmenter
le volume du systéme), I'équilibre se déplace
dans le sens qui produit une augmentation
du nombre de moles de gaz. ». L'équilibre se
déplace donc dans le sens direct — la quan-
tité de solide (NH,4Br) diminue.

@ Conseil méthodologique

Voir explication, QCM 22

24. d. Comme :

AG =AG°+R-T-InQ
SiQ=1,InQ=0—~ AG=AC°

N>(g) 3 Hy(9) 2 NH3(g)
Ginitiate (Mol - L™1) 0,60 0,76 0,48
Changement de concentration - X - 3x + 2x
Caquilibre (Mol - L71) 0,60 - x 0,76 - 3x 0,48 + 2x

Lorsque le systéme atteint I’équilibre, la concentration en NH; est égale a 0,60 mol - LU

0,48 + 2x = 0,60 > x = 0,06 mol - L!

La concentration en H, a I'équilibre sera donc égale a :

[H,]=0,76 mol - L7 - 3x=10,76 mol - L"! - 3 x 0,06 mol - L"! = 0,58 mol - L'

b. Pour la réaction N,(g) + 3 Hz(g) = NH3(g), relions la constante Kp a la constante Kc :

(P )2
— 3
P 3
pNz-(sz)
o,p=L-VY 5 p_n.R.7T-CR. T
R«T v
3 2
o R T (c )
- (NH3 ) - NH, 3_(R_T)z—l—?,
. R-Ti-C, R-T
NH, ]2
CommeKC:[—33

Siioa
Ko = Ke - (R T)

=6,00-102 % (0,082L-atm-mol!-K! x 773,15K)2 =149 1075

QCM
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27. d. Soit la réaction a1 100 K : 2 SO,(g) + O,(g) = 2 SO5(g)

Réalisons un tableau :

250,(9) 0,(9) 2 505(g)
Pinitiate (atm) 1,00 0,50 -
Changement de pression - 2x - X +2x
Pequilibre (atm) 1,00 - 2x 0,50 - x 2x

La pression totale dans le récipient est de 1,35 atm, lorsque le systéme atteint I’équilibre a cette
température :

Pr =Pso, +Po, + Pso,
—+ 1,35 atm = (1,00 atm - 2x) + (0,50 atm - x) + 2x
— x=0,15 atm

Les pressions a I’équilibre sont de ce fait :

250,(9) 0,(9) 2503(9)
Péquitibre tm) 1,00-030=070  0,50-0,15=0,35 0,30
2
e ¥so,) = (0,30 _ 0,525

Po, * (Pso ¥ (0.35) x (0,70

28. c. Pour la réaction N,(g) + O,(g) = 2 NO(g) a 25 °C, calculons le AC® et AH°

réaction réaction®
@ Conseil méthodologique

Lorsque vous calculez plusieurs fonctions d’état, cherchez une seule fois chaque composé dans
la Table 5 des Tables de constantes et notez simultanément les AH®, S°, AC® de chaque composé.

A'Horéaction =2 X% A'_!af«armation(No(g)) -1 x AHoformation(OZ(g)) -1 x A'Huformation(NZ(g))

=2 mol x 90,25 kJ - mol™! =1 mol x 0 kJ - mol! - 1 mol x 0 kJ - mol!
=+180,50 kJ

AP action = 2 X A mnanonNOg) = 1 X AR honlOoi) — 1 XA, raban(No )
=2 mol x 86,55 kJ - mol™! -1 molx 0 kJ- mol~! -1 mol x 0 kJ - mol!
=+173,1 kJ

Comme AG® 4 ction €5t trés petit, la constante d’equilibre sera également trés petite :

-AGS ., . L 103 . -1
K, = exp réaction | _ exp[ 1731-10° J - mol =47.103
q R-T 8,314 J-mol! - K1 x 298,15 K

Les autres propositions sont fausses :

a) La réaction s’accompagne d’un important changement d’entropie du systéme : non, deux moles
de gaz se transforment en deux autres moles de gaz.

b) La réaction est caractérisée par un AG®
2 moles de NO sont formées).

égal a 86,55 kJ : non, AG® =+173,1 kJ (car

réaction réaction

274
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29,

30.

31.

32.

d) Une augmentation de température défavorise la réaction dans le sens direct : non, la réaction
étant endothermique (AH® > (), une augmentation de température favoriserait la réaction
dans le sens direct.

réaction

e) L'ajout d’un catalyseur augmenterait la valeur de Kp : non, Kp n’est affecté que si la température
change.

b. Soit la réaction : 50,(g) + NO,(g) = NO(g) + SO3(g)

1) Pour calculer la constante d’équilibre K, de cette réaction a 25 °C, nous devons tout d’abord
calculer le AG® ¢, qrion 9rdce aux Tables de constantes :
AGﬁréeu:tion = AGDfurmation(so3(g')) + 1 x AGoformation(No(g)) -1 x A(--’mformation(Noz(g)) -1 x
AC'uform.'ition(502{9}))
=1 molx(-371,06 kJ - mol"") + 1 mol x 86,55 kJ - mol™! = 1 mol x 51,31 kJ - mol"! - 1 mol x
(-300,19 kJ - mol™1)

=-35,63 kJ
—AG®, . 103 1. mol™!
K, =exp — = reaction ;- exp[ +3563-10°) - mol J: 1,75 - 108
“ R-T 8314 J-mol! - KT x 298,15 K

2) Pour déterminer si la réaction est endo- ou exothermique, il faut calculer le AH®, ., ion 9race
aux Tables de constantes :

AHoréa\cticm =11 = AHoformation(SO3(g)) + 1 x AHoformation(NO(g)) -1 x AHoformation(NOZ(g))
-1 x AHoformation(SOZ(g))

=1 mol x (-395,72 kJ - mol™1) + 1 mol x 90,25 kJ - mol™! - 1 mol x 33,18 kJ - mol™!
-1 mol x (-296,83 kJ - mol™1)
=-41,82 kJ

= AH® caction < 0 kJ : la réaction est exothermique.

a. Soit la réaction : 2 HI(g) = H5(g) + 15(s)

Pour calculer la constante d’équilibre Ky, de cette réaction a 25 °C, nous devons tout d’abord cal-
culer le AG® g ction 9race a la Table 5 des Tables de constantes :

AGoréacticm =1x AGOformal:ion“Z(g)) +1x AGDformation(HZ(g)) -2 AGnformaticm(Hl(g'))
=1 molx0kJ-mol! +1 molx0k)-mol! -2 molx 1,70 kJ - mol™! =-3,40 kJ

—AGE 103 - -1
K. = exp[ reactlon] _ exp[ +34-10° ] - mol J = 34

= R~ T 8,314 J - mol™! - K! x 298,15 K

a. Calculons d’abord AG® 4, ction

AC® eaction = AMPrsaction = T+ ASreaction = 33,2 kJ - 298,15 K x (-60,9 - 1073 k) - K1) = +51,36 k)
& R-T 8,314 -mol™' - K™ x 298,15K

a. Soit la réaction : PCls(g) = PCl5(g) + Cl,(g)

Pour trouver la valeur de la constante d’équilibre a une autre température (75 °C, soit 348,15 K)
alors que le AH® de la réaction est connu (-87,9 kJ), nous pouvons utiliser la relation :

(o}

]nKéqZ - AHréaction . (l - l)

Kean R R

QCM
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33.

34.

276

- Keg2 _879.10° J - mol! 11
24-103 8314 ) -mol' . K1 34815K 298]15K

— = - -5
Ksqz = 1,47 - 10

€. Pour la réaction : 2 HF(g) = H,(g) + F;(g), réalisons le tableau suivant :

2 HF(g) H,(g) F»(9)
n (mol) 1,50 0,500 0,750
C (mol : |_-l) 1,50 mol 0,500 mol 0,750 mol
5,00 L 5,00 L 5,00 L
_ n (mol) = 0,30 mol . L1 =0,10 mol . L =0,15mol - L

T V(L)

Calculons ensuite le guotient réactionnel :

% % _o010x015

Gl (030F

= 0,167

Pour prédire le sens de déplacement de I’équilibre, il suffit de comparer le quotient réactionnel
(Q) a la constante d’équilibre (K,) : 0,167 > 0,01 — lorsque Q > K, la réaction se déplace vers la
gauche : on observe la transformation des produits en réactifs.

q,
e. Soit I'équilibre : CO(g) + 2 H,(g) = CH3;0H(g) a 427 °C (soit 700,15 K).
Gréace a la composition du mélange gazeux, le quotient réactionnel peut étre calculé :
Pcu.on -6
Q = C 30 = 3 2 ]0 = ]5
2 3 o2
pco.(sz) 2107 x (1-1072)

1) En combinant AG® 4, 1ion €t Q, Nous obtenons le AG

réaction d€ 1a réaction a cette température :

AG=AG°+R-T-InQ=-135kJ+8314-1073 kJ - mol™" - K™ x 700,15 K x In(15) = + 2,26 k]

2) Le sens spontané de la réaction peut étre prédit par le signe de AG,
AG,

réaction

réaction . dans ce cas-ci, comme
> 0, la réaction se déplace vers la gauche (sens inverse). Par conséquent, on observe la

transformation des produits en réactifs.
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Vrai ou faux

10.

11.

1Z.
13.

14.
15.

16.

1.7.

18.

En thermodynamique, la nature moléculaire a peu d’importance.
Que le systéme soit ouvert, fermé ou isolé, il y a toujours échange
possible de matiéere.

La température est une fonction d’état, tandis que la chaleur n’en
est pas une.

L’état gazeux ne peut étre caractérisé que par trois fonctions d’état.
Aussi longtemps que la température reste constante, AU est nulle
pour un gaz parfait.

Pour un systéme ouvert, un changement d’état s'accompagne toujours
d’un changement de volume.

La chaleur est la seule maniére, pour un systéme, d’échanger de
I’énergie avec le monde extérieur.

Le AH®¢, ation FEPrésente la variation d’enthalpie standard de forma-
tion d’un composé. Il ne peut étre défini qu’a 25 °C.

On préfére généralement effectuer une transformation en suivant un
chemin réversible.

La capacité calorifique d’un systéme est associée aux degrés de liberté
de mouvement de celui-ci.

Il existe une relation qui lie le AH® de réaction (AH° ) au AH® de

formation (A Hoformatinn)‘

réaction

Les phénoménes spontanés ou naturels sont toujours endothermicues.

La variation d'entropie de fusion d’un composé est toujours plus
grande que la variation de son entropie de vaporisation.

La variation d’entropie de I’'Univers est toujours positive.

Dans les Tables de constantes, on trouve les AS%, ... de tous les
composés.

Le troisiéme principe de thermodynamique est lié a la variation d’en-
thalpie libre d'un systeme.

Pour une réaction généralea A+ b B—cC+d D, le A5 4, ion €St

calculé grace a la relation AS° s, tion = € °c+d 5°5 - a 5% - b 5%

A pression et température constantes, le AH® . ion PEFMeEt de prévoir
le caractére spontané d’une réaction chimique.

Vrai

O
O

O

O

Faux

|
(]

O

O
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6. La thermodynamique
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19.

20.

21.

22.
23.

24.

25.
26.

27.

Une diminution d’énergie et un accroissement d’entropie conduisent
toujours & une diminution de la variation d'enthalpie libre d'un
systéme.

A 100 °C, la variation d’enthalpie libre peut se calculer de deux
maniéres différentes.

Pour prédire le sens spontané d’une réaction chimique, on peut soit

calculer AG, s ction, SOit comparer le quotient réactionnel (Q) et la
constante d’équilibre (Kéq).
La relation AG,g,ciion = ~R - T InKg, est correcte.

Les concentrations introduites dans I'expression d’une constante
d’équilibre sont les méme que celles introduites dans I'expression
du quotient réactionnel.

L’expression thermodynamique de la constante d'équilibre fait appel
a deux termes : I'un enthalpique, 'autre entropique.

Un systéme s'oppose toujours a la perturbation qui lui est imposée.
La constante d'équilibre augmente toujours lorsque la température
s'éléve.

La pression n’exerce aucune influence sur les constantes d'équilibre.

O

O

O
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Réponses

1.

Vrai. En thermodynamique, la nature molé-
culaire a peu d'importance. Comme on
travaille a I'’échelle macroscopique, seules les
grandeurs P, T, V et n (quantité de matiere)
qui servent a décrire le comportement du
systéme ont de I'importance. La relation des
gaz parfaits s’applique donc que le gaz soit
mono -, di- ou triatomique.

Faux. Il n'y a échange de matiere que dans
un systéme ouvert. Si le systéme est fermé, il
ne peut y avoir gu’échange de chaleur. |l n’y
a échange ni de matiére ni de chaleur dans
un systéme isolé.

Vrai. La température est une fonction d’état :
c'est une mesure de I'énergie cinétique
moyenne des molécules.

La chaleur n’est pas une fonction d’état :
ce n’est pas une propriété du systéme mais
bien une énergie en transit entre le systéme
et I'environnement suite a une différence de
température entre ces deux derniers.

Faux. L’état gazeux peut étre caractérisé
par la température, la pression, la quantité
de matiére du gaz et le volume. Ces quatre
grandeurs ne dépendent que de I’état initial
et de I'état final du systéme, et pas du tout
du chemin emprunté pour passer d’un état a
un autre. Ce sont donc des fonctions d’état.

Vrai. Lorsque la température reste constante
pour un gaz parfait, AU est nul a volume
constant. Si la température est constante, les
molécules se déplacent a la méme vitesse
moyenne, donc leur énergie cinétique totale
reste la méme. Comme il n’y a pas d’interac-
tions entre les molécules de gaz, leur énergie
potentielle totale reste la méme. L’énergie
interne du gaz est donc inchangée et AU=0.

Vrai. Pour un systéme ouvert, un change-
ment d’état s’accompagne toujours d’un
changement de volume. Si le volume n’est
pas constant, le gaz va se dilater sous |'effet
de la chaleur et donc effectuer un travail
contre la pression des forces extérieures :
AU = g + W. g est la chaleur et W e travail.

Transformation

Ap

ext

--:A P

Faux. La chaleur (g) et le travail (W) sont les
deux facons qu’utilise un systéme gazeux
pour échanger de I'énergie avec le monde
extérieur : AU = g + W. Pour les systémes
liquides et solides, seule la chaleur peut
s’échanger.

Faux. Le AH% ...ion FePrésente la varia-
tion d’enthalpie standard de formation d’un
composeé. Il est défini dans les conditions
standard c’est-a-dire a la pression de 1 atm
pour des éléments purs, pris dans leur état le
plus stable a la température considérée. Les
Tables de constantes sont établies a la tem-
pérature de 25 °C mais rien ne s'oppose a
définir ces grandeurs a d’autres tempéra-
tures. Attention, il se peut, dans ce cas, que
I'état physique d’'un composé soit différent
de celui adopté a 25 °C.

Exemple : & 25 °C, c’est le Br, liquide qui est
I’état le plus stable pour le brome. A 100 °C,
ce serait Bry(g).

Vrai. Le chemin réversible est celui qui permet
d’effectuer la totalité de la transformation
en passant par une série de changements
infinitésimaux qui, a chaque étape, sont en
équilibre avec I'’environnement.

Exemple : ’expansion isotherme d'un gaz
permet de récupérer plus de travail par un
chemin réversible plutoét que par un chemin
irréversible. Le travail (W) est représenté par
I’aire sous la courbe.

Transformation

irréversible réversible

Isotherme des
gaz parfaits

:

yY<

SN f----em

Vrai ou faux?
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10.

11.

12.

13

14.

15.

Vrai. La capacité calorifique d'un systéme
est la quantité de chaleur requise pour
faire augmenter la température du systéme
de 1 degré. Son origine moléculaire est la
suivante : un apport d’énergie permet d’aug-
menter I’énergie cinétique moyenne des
particules. Ceci se refléte en partie sur les
mouvements de translation mais aussi, selon

le cas, sur les mouvements de vibration et
de rotation des molécules. Ces mouvements
dans les trois directions de |'espace sont
appelés degrés de liberté. Plus la molécule
est complexe, plus le nombre de possibilités
de vibration interne et de rotation est élevé.
En conséquence, une quantité d’énergie plus
importante est requise pour augmenter la
température du systéme de 1 degré.

Vrai. On calcule le AH® de réaction (AH® 4, qion) €N S€ servant des AH® de formation (AH%, mation)
des produits et des réactifs. Ces grandeurs figurent dans la Table 5 des Tables de constantes. Elles
sont définies a la pression de 1 atm et internationalement, a 25 °C.

Comme réaction générale:aA+bB~>cC+dD,le AH®

AH

réaction

réaction €St calculé grace a la relation :

=ZVp - AR mation (Produits) - v, - AP o, (réactifs)

=C= AR formation(c) +d- AHOformation(D) -a: AHoformation(A) =ik AHDformation(B)

La quantité de matiére est prise en compte grace aux coefficients stoechiométriques.

Faux. Les phénoménes spontanés ou naturels
sont le plus frequemment exothermiques.
C’est la chaleur libérée au cours de ce pro-
cessus qui permet a la réaction chimique de
s'auto-entretenir, la rendant ainsi sponta-
née. La spontanéité ou non d’une reaction
peut dépendre de la température.

Exemple : lors d’un feu de forét, c’est I'éner-
gie libérée au cours de la combustion qui
permet a la réaction de s’auto-entretenir.

Faux. La variation d’entropie de fusion

est

, ) AH,
(AS¢,s) d'un compose, ASg,c = g2
fus
toujours plus petite que la variation de son

entropie de vaporisation. L’accroissement
du désordre moléculaire qui accompagne la
conversion d'une mole de liguide en vapeur
est significativement plus grand que celui qui
accompagne la transformation d’une mole de
solide en liquide.

Vrai. Le deuxiéme principe de la thermody-
namique stipule qu'un processus spontané,
qui se passe dans un systéme isolé, est
toujours accompagné d’un accroissement
d’entropie. Dans un systéme ouvert, c’est la
variation d’entropie de I'Univers qui est tou-

jours positive. ASy,iers = ASgycr + A, > 0

Faux. Dans les Tables de constantes, on

trouve les entropies absolues de formation
(5°) de tous les composés. Comme I’entropie

16.

|7

18.

19.

d'un systéme est nulle a 0 K, dans les condi-
tions standard :

ASO5VSI = 50298 K= SOO K= 50298 K (entropie
absolue)

Faux. Le troisieme principe de thermodyna-
mique est lié a I'entropie d’un systéme et se
base sur la définition de I'entropie énoncée
par Boltzman : S=k - InQ

k est la constante de Boltzman et Q repré-
sente le nombre de configurations que peut
prendre le systeme.

A 0 K, le systéme est « figé » : il n’y a donc
gu'une seule configuration spatiale possible
et In(1) = 0. L’entropie est nulle.

Vrai. Pour une réaction généraleaA+b B~
cC+dD, le AS caction €5t Calculé grace a la
relation :

AS® gaction = Z Vp - S°(produits) - Zv, - 5°(réactifs)

=c-5°(0)+d 5°(D) - a S°(A) - b S°(B)

La quantité de matiére est prise en compte
grace aux coefficients stoechiométriques.

Faux. A pression et température constantes,
c’est le AG® 4.ction QUi Permet de prévoir le
caractere spontané d’une réaction chimique
dans les conditions standard. Pour étre spon-

tanée, AG® 4, ction doit étre négatif.

Vrai. Une diminution d’énergie et un accrois-

sement d’entropie conduisent toujours a une
diminution de I’enthalpie libre d’un systéeme
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20.

21.

22,

23,

24.

en accord avec l'expression suivante :
AC® = AH° T.AS

réaction réaction ~ réaction
Faux. A 100 °C, la variation d’enthalpie libre
standard ne peut se calculer que d’une seule

facon en utilisant I'expression :

AG? = AH° = ASﬂréaction

réaction réaction

L'expression AG® = Z v, - AC%frmation

réaction
(produits) - Z v, - AG%;,mation (réactifs) ne
peut s’utiliser qu’a 25 °C puisque c’est a
cette température que sont définis les AG®
de formation dans les Tables de constantes.

Vrai. Le guotient réactionnel (Q) comparé a
la constante d’équilibre (Kéq) et le AGsiction
peuvent étre utilisés tous les deux pour
prédire le sens spontané d'une réaction
chimique.

- la réaction inverse est spontanée si Q > Kéq
etAG>0

- la réaction directe est spontanée si Q < Kiq
et AG<0

- la réaction est a I'équilibre si Q = K4, et
AG=0

Faux. La relation AG -R-T-In Kéq

réaction —

est incorrecte. A I'équilibre, AG,s;ction = 0
et Q= Kéq, I'expression correcte est donc
A gacion="R - T: In Kéq

Faux. Les concentrations introduites dans
I’expression d'une constante d’équilibre
sont les concentrations du systéme lorsque
celui-ci est a I’équilibre. Les concentrations
introduites dans le quotient réactionnel sont
des concentrations hors équilibre.

Vrai. L'expression thermodynamique de
la constante d’équilibre fait appel a deux
termes : un des deux dépend du AH® 4, tion
et est pour cette raison appelé enthalpique,
I'autre dépend du AS° et est dit
entropique.

réaction

La relation qui lie les deux termes est la
suivante ;

Kéq = exp [%}

= exp [ 2 réaction | . exp [ 23 réaction
R-T R

23,

26.

27.

Vrai. Ainsi, si dans une équation générale
detypeaA+bB=cC+dD,onrajoute du
réactif A, I'équilibre va essayer de faire dis-
paraitre A en favorisant la réaction directe.

Si on retire du réactif A, I’équilibre va tendre
a favoriser la formation de A et la réaction
évoluera de droite a gauche. Le méme rai-
sonnement peut étre tenu avec les produits
de réaction.

Cette loi est connue sous le nom de loi de Le
Chatelier.

Faux. La constante d’équilibre augmente
avec la température, s’il s'agit d’'une réac-
tion endothermique (AH® s ction > 0). Au
contraire, si la réaction est exothermique
(AHP aaction < 0), la réaction est défavorisée
par une augmentation de température et Keq
diminue. Si AH® &, ction = 0, |2 température
n'a aucune influence sur I'équilibre.

Vrai. Seule la température peut faire varier la
constante d’équilibre. Par contre, la pression
ne peut provoquer un déplacement d’équi-
libre que si le nombre de moles de réactifs
gazeux est différent du nombre de moles de
produits gazeux.

Si dans une réaction, le nombre de moles
gazeuses de produits est plus petit que
le nombre de moles gazeuses de réactifs,
une augmentation de pression favorisera la
réaction directe. Au contraire, si le nombre
de moles gazeuses de produits est plus
grand que le nombre de moles gazeuses
de réactifs, une augmentation de pression
défavorisera la réaction directe au profit de
la réaction inverse. Si le nombre de moles est
le méme dans les deux membres de I'équa-
tion, la pression n'a aucune influence sur
I’équilibre.

Vrai ou faux?
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Entraint

Exercices
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Pour la réaction : Na,O(s) + H,O(/) ~» 2 NaOH(s), a la pression de 1 atm, on observe une
variation de volume AV =-7,8 mL.

a) A quoi correspond ce AV?
b) Que vaut le AU de cette réaction si le AH, s, ion = =6,53 - 104)7
c) Quelles sont vos conclusions ?

a) Calculez la variation du nombre de moles de gaz pour la réaction de combustion du
n-butane a 25 °C.

b) Calculez la différence AH - AU pour cette réaction.

Dans un récipient parfaitement isolé, un gaz parfait se dilate en dépit d'une pression
externe constante de 2,00 atm et passe d’un volume initial de 1,40 L a un volume final
de 5,90 L. Calculez le changement d’'énergie interne (AlU) de ce gaz et expliquez pourquoi
la température du gaz monte.

La chaleur spécifique moyenne de I’eau entre 0 °C et 100 °C est de 4,18 joules - g™ - K~1.
Si vous souhaitez faire chauffer 2,0 L d’eau de 5 °C a 95 °C dans une bouilloire, calculez
la quantité de chaleur a fournir. S’agit-il d'un AH ou d’un AU?

Pour I'aluminium (Al) et le cuivre (Cu) solides, les chaleurs spécifiques, a 25 °C et
exprimées en calories par gramme et par Kelvin, sont respectivement de 0,215 et 0,092.
Pour chacune de ces substances, calculez la capacité calorifique (en joules par mole et
par Kelvin) ainsi gue la quantité de chaleur nécessaire pour faire passer une mole de
substance de 20 °C a 50 °C.

Quelle quantité d’énergie faut-il fournir pour élever la température d'une mole de (a)
CoHg(9) (C, = 52,63 ) - mol! - K1) et (b) N5(9) (C,, =29,12) -mol! -K1)de 18°Ca
40 °C, a la pression constante de 1 atm ? Expliquez pourquoi les valeurs obtenues sont
différentes.

La chaleur de combustion de I’éthane gazeux (CZHG) vaut -1 560 kJ. Sachant que 60 % de
la chaleur est utilisée, combien de litres d’éthane (mesurés a T.P.N.) doivent brller pour
que I’énergie libérée permette a la température de 50,0 kg d’eau de passer de 10 °C a
110°C?

(Données : capacité calorifique molaire de H,O()) = 75,2 J - mol=! - K= ; la variation
d’enthalpie standard molaire de vaporisation de H,0(/) = 44,01 kJ - mol~!; capacité
calorifique molaire de H,0(g) = 33,6 J - mol™" - K1)

Ecrivez les équations des reactions de formation de CuOH(s) et de CH3;CH,COOH().
Déterminez qualitativement le signe de AS®, .. i, POUT les réactions suivantes :

a) NH,CI(s) = NH3(g) + HCl(g)

b) N,(g) + 2 O,(g) = 2 NO,(g)

©) 2 IBr(g) = 15(s) + Bry()

d) (NH4)2C03(5) =2 NHB(g) + Hzo(g) + Coz(g)
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10.

11.

12.
13.

14.

15.

16.

17.

18.

19.

A partir des substances suivantes classées deux a deux, choisissez, dans chaque couple,
la substance qui devrait posséder I’entropie absolue la plus élevée.

On suppose qu’il y a une mole de chaque substance a la méme température et a la
méme pression.

a) C(gn et Ag(s)

b) Bry(g) et 2 Br(g)

c) B (298K) et B (398 K)

d) Ar (1 atm) et Ar (0,1 atm)
Calculez le AH® 43 ctions
a) C4H,0(g) + Ha(g) — 2 C3Hg(g)

b) Al,O3(s) + 3 CO(g) = 3 CO,(g) + 2 Al(s)

Calculez le AH® 4, iion POUr la réaction : 2 C(gr) + 2 H,0()) ~ CH3;COOH())
La chaleur de combustion de I'éthanol liquide, CH3CH,0H, vaut -1 368 k].

Calculez la variation d’enthalpie standard de formation de I’éthanol.

a 25 °C et sous 1 atm, des réactions suivantes :

La réaction suivante est trés exothermique :
2 Al(s) + Fe,05(s) ~ Al;,04(s) + 2 Fe(s)
a) Calculez le AH° de cette réaction.

b) Sachant que la variation d'enthalpie standard de fusion du chrome (Cr) vaut 14,6 kJ,
quelle masse d’aluminium doit-on utiliser pour faire fondre 100,0 g de chrome ?
Calculez I'entropie molaire de formation de I'acide succinique solide (C4,H0,) sachant
que sa chaleur molaire de formation, a pression constante (1 atm) et 25 °C, est de
-918,0 kJ - mol™! et que sa variation d’enthalpie libre molaire de formation est de
-744,0 kJ - mol™!,
a) Calculez la variation d’enthalpie libre standard correspondant a I'oxydation totale
d'une mole d’acide pyruvique a 25 °C d’aprés la réaction :

CH3-CO-COOH + ... 05(g) ~ ... CO,(g) + ... H,0()) (a équilibrer)
La variation d’enthalpie libre standard de formation de I’acide est de -485,5 kJ - mol-'.

b) Dans le cycle de Krebs, cette oxydation permet de faire la synthése d’un certain nombre
de moles d’ATP a partir d’ADP selon la réaction :

ADP + HPO, 2~ + ATP + H,0 AG® =+29,3k
Sachant que 43 % seulement de la variation d’enthalpie libre libérée par |'oxydation

d'une mole d’acide pyruvique sont utilisés pour la formation d'ATP, calculez la quantité
de matiére d’ATP ainsi formée a partir d’une mole d’acide pyruvigue.

réaction

Comment expliqueriez-vous a un autre étudiant le phénoméne suivant ?

« L'eau géle spontanément a toute température inférieure a 0 °C. La glace ainsi formée
a une entropie plus faible que I’eau liquide car I’état solide présente moins de désordre
au niveau moléculaire que I'état liquide. Comment ce processus spontané peut-il se
produire alors qu'on observe une diminution d’entropie ? »

Si un processus est a la fois endothermique et non spontané, quel sera le signe de AS?
Justifiez.

La production d’urée [CO(NH,),](s) se fait selon la réaction :

CO,(g) + 2 NH3(g) = CO(NH,),(s) + H,0()

Cette production sera-t-elle spontanée sous 1 atm et a 25 °C ? Justifiez votre réponse.
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20.

21,

22.

23.

24.

25.

26.

27,

Soit I'équilibre suivant en solution :
Co(H,0)¢%*(ag) + 4 Cl-(ag) = CoCl,%~(aq) + 6 H,0())
A(rose) B(bleu)

A température ambiante, la solution est de couleur violette. Lorsque la température
diminue, la solution devient rose.

a) La réaction est-elle endo- ou exothermique ? Justifiez.
b) Comment se déplace I'équilibre ci-dessus :

- si on augmente la température ? Justifiez.

- si on diminue la pression ? Justifiez.

- si on élimine du Cl(ag) ? Justifiez.

c) Schématisez I'allure de la courbe G = f (% de conversion ou degré d’avancement) se
rapportant a I’équilibre ci-dessus sachant que la réaction est non spontanée a température
ambiante. Indiquez tous les paramétres intéressants.

Le pourcentage de décomposition de NOBr(g) a la pression de 1 atm et a 25 °C est de
34 % selon I'équilibre suivant : 2 NOBr(g) = 2 NO(g) + Br,(g)

Calculez la constante d’équilibre (K;) de cette réaction.
On ajoute de I'argent solide a une solution qui contient Ag*, Fe2* et Fe3*,
L'équilibre suivant s’établit alors a 25 °C : Ag*(aq) + Fe2*(aqg) = Ag(s) + Fe3*(ag)
a) Calculez la constante d’équilibre de cette réaction a 25 °C.
b) Initialement, chacun des ions a une concentration de 0,100 mol - L',
Quelles seront les concentrations molaires des trois ions une fois I’équilibre atteint ?
A 1000 K, la constante K de la réaction ci-dessous vaut 0,65.
CO(g + H,0(g) = CO,(g) + Hy(g)

Si 2 moles de CO(g) et 2 moles de H,0(g) sont mélangées sous une pression totale
P dans un volume V a I’etat initial, quel sera le rendement en dihydrogéne gazeux a
I'équilibre ? Le rendement est le rapport entre le nombre de moles de H, formées a
I'équilibre et le nombre de moles qui se formeraient si la réaction était totale.

Une mole de dichlore et une mole de dibrome sont placées dans un réservoirde 2,5 L a
une température T et I’équilibre suivant s’établit :

Cl;(g) + Bry(g) = 2 BrCl(g) Kc=4,7 -1072

a) Quelles sont les concentrations a I'équilibre ?

b) Que sera la masse de produit une fois I'équilibre atteint ?

A une certaine température, pour la réaction : N>(g) + O5(g) = 2 NO(g) Kp =0,050
Calculez les pressions de toutes les espéces a I'equilibre lorsque initialement :

a) pN, = 0,0 atm ; pO, = 0,0 atm ; pNO = 10,0 atm

b) pN, = 5,0 atm ; pO, = 5,0 atm ; pNO = 10,0 atm

Pour la réaction : SO3(g) = SO,(g) + % 0,(g)

La constante d’équilibre vaut 1,57 - 1071 2900 K et 5,13 - 101 a1 000 K.
Calculez AG® et AHP de cette réaction entre 900 K et 1 000 K.

A 298 K, I'addition d’eau sur I’éthyléne conduit dans certaines conditions a la formation
d’éthanol selon la réaction :

C,H4(9) + H,0(g) = C,H;0H(g) AG® =-8,07k

réaction
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28.

29.

30.

a) Si a I’équilibre, les pressions partielles de C,H,(g) et de C;H;OH(g) sont respectivement
de 1,0 et de 0,2 atm, quelle est la valeur de la pression partielle de I'eau a I'équilibre ?

b) Calculez la variation d’enthalpie libre de la réaction a 25 °C lorsque :

pC;HOH = 2,0 atm et pC;H, = pH,0 = 0,25 atm.

¢) Dans quel sens la réaction est-elle thermodynamiquement possible a 25 °C pour les
conditions expérimentales exprimées en b) ?

d) Sachant que le AS® de la réaction est de -125,69 ] - K1 4 298 K, quel sera 'effet d'une
augmentation de température sur |I'équilibre de cette réaction ? Justifiez.

@) Quel sera 'effet d’une diminution de pression sur I'équilibre de cette réaction ?
Justifiez.

Soit a 56 °C, la réaction : 2 N;0:(g) = 4 NO,(g) + O5(g9)
A 25 °C 1 AR mation N20s(@) = 11,3 kJ - mol™! ; A%, mation N20s(9) = 115,1 kJ - mol™! ;
S°N,0<(g) = 355,7) - mol™! - KT

a) Donnez le nom IUPAC du réactif.

b) Au départ de 6,04 g de N,0c(g), quel volume de NO,(g) formerait-on a la pression de
746 mmHg, si la réaction était totale ?

c) Calculez la constante d’équilibre thermodynamique de cette réaction a 56 °C.

d) Cette réaction est-elle favorisée par une diminution de température ? Justifiez.

e) Cette réaction est-elle favorisée par une augmentation de pression ? Justifiez.

f) Quelle condition thermodynamique doit &tre remplie pour que I'équilibre soit atteint ?

Le monoxyde d’'azote et le monoxyde de carbone sont deux polluants de I'air, générés
par les automobiles. Sous certaines conditions, ces deux gaz peuvent réagir entre eux
et produire du diazote et du dioxyde de carbone gazeux.

a) Ecrivez I’'éguation chimique équilibrée de cette réaction.
b) Ecrivez I’expression de la constante d’équilibre de cette réaction.
c) Calculez a 298 K, le AG® et la constante Kéq de cette réaction.

d) Si tous les gaz sont a la pression de 1 atm, I'équilibre favorise-t-il la formation de
réactifs ou la formation de produits a 25 °C?

e) Dans une cité urbaine a 25 °C, les pressions partielles de ces gaz sont respectivement
de:

pN, = 0,781 atm ; pCO, = 3,1 - 10™%atm; pNO=5,7 - 1077 atm ; pCO = 5,0 - 107> atm
Dans quel sens I'équilibre est-il déplacé ?

f) Dans quel sens se déplacera I’équilibre de cette réaction, si elle se produit, a plus
haute température, dans le tuyau d’échappement d’une automobile ?

A 500 °C, un mélange a I'équilibre contient 0,021 mole de CO(g), 0,121 mole de H,0(g),
0,179 mole de CO,(g) et 0,079 mole de H,(g) selon la réaction suivante :

CO(g) + H,0(g) = CO,(g) + H,(g)

a) Calculez la constante d’équilibre de cette réaction.

b) Si on ajoute 0,100 mole de H, gazeux au mélange, dans quel sens évoluera la réaction
pour que I’équilibre soit établi ?

Justifiez de deux manieres différentes.

€) Quelles sont les quantités de matiere (en mol) des quatre substances une fois I’équilibre
rétabli ?
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Réponses

Soit la reaction : Na,O(s) + H,O()) — 2 NaOH(s)

a) AV =V, V

final ~ Yinitial = ~7,8 mL

Comme AV est négatif, le volume final est plus petit que le volume initial.

b) Pour calculer AU la pression doit étre convertie en Pascal et la variation de volume en m3:

syst?
P=1atm=1,013 -10° Pa
AV=780mL=7,80 -103dm3=7,80 - 106 m3

Calculons ensuite la variation d’énergie interne pour ce gaz :

AH = AU +P - AV

syst syst ext

AU =AU P . AV =-653-10* ]-1013-10°Pa x 7,80-10°% m® = - 65300,8 J]= - 65,3 Kk

syst syst | ext

c) AH et AU présentent des valeurs trés proches. La contribution du travail dans la variation

syst syst ‘ s % s
d’énergie interne (AU, ;) est tres faible par rapport a la quantité de chaleur. AU, = AH,  ; pour

yst
les solides et les liguides.

a) Soit la réaction de combustion du n-butane : C,H;,(g) + 13/2 O5(g) + 4 CO,(g) + 5 H,0()

A 25 °C, la variation du nombre de moles de gaz (An___) pour cette réaction est de :

4 mol - 7,5 mol =-3,5 mol

gaz

b) Comme AH = AU +P__ - AV, alors AH

syst syst ext AU =5 FAV

syst syst ext
Comme le terme « P,,, - AV » se rapporte aux substances en phase gazeuse, nous pouvons (a
température constante) remplacer ce terme par :

P_-AV=An__ -R-T
gaz

ext

= - 1 i
7 Ay — AUy =R-T - AN, = 8,314 ) mol™! - K71 x 298,15 K x (‘ 3,5 mo|)
AHsvst - AUsyst =-86759 )=-8681I

Convertissons la pression en Pascal et la variation de volume en m3 :

P=2,00 atm = 2,026 - 10° Pa
AV=590L-1,40L=4,50L=4,50-103m3

Le systéme est isolé ; ﬁ\USyst =0
Or, AU o =q-P - AV=4g-2,026-10°Pax450- 103m3 > g=-911,7]

syst
La chaleur est absorbée par le systéme ; ce qui explique que la température du gaz monte.
Comme c’est la capacité calorifique C, qui est donnée dans I'énoncé, nous convertissons les 2,0
litres d’eau en masse, soit 2,0 kg d’eau.

La quantité de chaleur a fournir pour chauffer 'eau de 5 °C a 95 °C (AT =95 -5 =90 °C ou 90 K)
se calcule grace a la relation :

g=m-C, - AT

G=2000g%x4,18) g7 - K'!'x90K=752400)=752,4k

Il s’agit d’un AHgyq, €t d’un AUy, car |'expérience se déroule a pression constante et en phase
liquide.
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En effet, pour une réaction chimique : AH, o = Hproquies — Hrsactifs 04 AHgyer = AUgygp + P - AV
R LT
En travaillant a pression constante, AP, = 0:AH =AU + P, - AV

Comme les liquides et les solides ont des coefficients de dilatation négligeables, AV est nul :

A Hsyst = AUsys,t

Convertissons tout d’abord les capacités calorifiques (ou spécifiques) en joules par gramme et par
Kelvin (1 cal =4,18)) :

C

S

(ap=0215cal- g7 - K1 =0,899) - g! - K~!
Cocuy = 0,092 cal - g1 K1=0,385]) - g - K!

Pour calculer la capacité calorifique molaire de chacun des solides, nous multiplions la chaleur
massique par la masse molaire de chacun des atomes :

Crnea = Cs a X Ma;=10,899) - g7 - K'! x 26,98 g - mol™! = 24,25 ) - mol™! - K™
Conicwy = Cs (Cu) X Mc,=0,385]) - g1 - K1 x 63,55 g - mol'! =24,47 ) - mol'! - K'!

Finalement pour calculer la quantité de chaleur nécessaire pour faire passer une mole de substance
de 20 °C a 50 °C (AT = 30 °C ou 30 K), nous utilisons la relation : g=n- C,, - AT

dais = 1 Mol x 24,25 ) - mol - K*! x 30 K = 727,5 )
dcues = 1 Mol x 24,47 ) - mol™! . K1 x 30 K = 734,1 |

Pour calculer la quantité d’énergie nécessaire pour faire passer une mole de substance de 18 °C a
40 °C (AT = 22 °C ou 22 K), nous utilisons la relation : g=n- C, - AT.

=1mol x 52,63)-mol!.K'! x 22K =1157,9)
AcH, ()

Gy () = 1Mol x 29,12)-mol! - K x 22K =640,6 )
,(9)

Les valeurs obtenues sont différentes a cause des capacités calorifiques molaires différentes des

deux substances. En effet, C;Hg(g) est une molécule plus complexe que N,(g) et posséde, de ce
fait, une capacité calorifique plus élevée.

N’'oublions pas que les capacités calorifiques (ou chaleurs spécifiques) sont différentes d’une
substance a l'autre, elles sont associées aux degrés de liberté de mouvement dont dispose la subs-
tance pour dissiper et répartir la chaleur en son sein.

Seuls 60 % de la chaleur de combustion de I'éthane gazeux (C,Hg) peuvent étre récupéres :

soit 60 % x 1 560 k) =936 k]
Nous désirons chauffer 50,0 kg d’eau de 10°C a 110 °C. Convertissons la masse d’eau en nombre
de moles :

m 3
HO 2
PO L L 1 T R

i Myo 1802 mol

Tenant compte des capacités calorifiques molaires et de la variation d’enthalpie standard de vapo-
risation, calculons la quantité de chaleur nécessaire a ce chauffage :

q=n-Cp,- AT +n - AH Filie G AT

phase liquide e phase liquide

10 °C » 100 °C Cha"%fg’;ﬂéf etat 100 °C > 110 °C
(AT =90 K) (AT=10K)
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10.

q=27747mol x 752-1072 kJ- K" - mol!" x 90K +2 774,7 mol x 44,0 kJ - mol™' +
27747 mol x 33,6 -103 k)-mol" - K x 10K =141798 kJ
Nous avons donc besoin de 141 798 k] pour chauffer I'eau.

Regardons combien de moles d’éthane gazeux doivent étre briilées :

_ 141798 k)

CH

= 151,49 mol
2% 936 kJ - mol™!

Comme le volume d’éthane est mesuré dans les conditions normales de température et de pression
(273,15 K et 1 atm), nous pouvons utiliser le volume molaire (22,41 L) :

n
CH
Ve, He _ 151,49 mol = B35 1

M 2241mol- 177 22,41 mol - L7

Equation de formation : équation qui méne a la formation d'une mole de substance, sous une
pression de 1 atm et a la température précisée, a partir de ses éléments, pris dans leur état le
plus stable, dans les conditions standard.

Cu(s) + % 0,(g) + % H,(g) > CuOH(s)
3 C(gn + 3 Hy(g) + O5(g) ~ CH3CH,COOH()

& Conseil méthodologique

Voir conseil méthodologique de la question 5 des QCM.

Propositions :
a) NH,CI(s) = NH3(g) + HCl(g)
Une mole solide se transforme en deux moles de gaz — désordre augmente — AS°

b) N5(g) + 2 O,(g9) = 2 NO5(g)
Trois moles de gaz se transforment en deux moles de gaz > désordre diminue ~ AS® ;. i, < 0.

réaction — 0.

€) 2 IBr(g) = 15(s) + Bry())
Deux moles de gaz se transforment en une mole solide et une mole liquide —~ désordre diminue
= ASP < 0.

réaction
d) (NH4)2CO3(S) — NHg(g) + HZO(g) + COZ(g)

Une mole solide se transforme en 4 moles de gaz — désordre augmente —» AS° > 0.

réaction
Dans le couple, la substance qui devrait posséder I’entropie absolue la plus élevée (c’est-a-dire le
désordre le plus grand) sera en gras :

a) C(gn) et Ag(s) : S°(Ciyp) = 5,74 - KT - mol™! < S°(Ag(g) = 42,55 ) - K- mol!

C(gr) est un solide covalent. Ce solide posséde des liaisons rigides. A la température ambiante, ses
atomes ne peuvent pas se déplacer autant que ceux de I'argent qui est un solide métallique dans
lequel la maille élémentaire est occupée par des cations entourés d’électrons délocalisés.

b) Br,(9) et 2 Br(g) : S°(Bry,) = 245,46 ) - K™ < 2 x °(Br,) = 2 x 175,02 J - K

Deux atomes « séparés » provoquent un désordre plus grand qu’une molécule diatomique (ol ces
deux atomes sont liés entre eux).

c) B (298K) et B (398 K) : plus la température est élevée, plus les atomes de bore sont agités et
désordonnés.

d) Ar (1 atm) et Ar (0,1 atm) : pour une mole d’argon, plus la pression est faible, plus le volume
est grand.

— désordre (entropie) plus grand a basse pression.
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11.

12,

13.

14.

a) C4H,p(g) + Hy(g) — 2 CoHg(g)
AH%;98 = 2 X AH% i mation(CoHeg) — 1 % A% ormation(Ha(g) = 1 X AHormation(C4Hi0(g)

=2mol x (-84,68 kJ- mol™") -1 mol x0 k] - mol~! = 1 mol x (-126,15 kJ - mol"1) =-43,21 kJ
b) AL,O5(s) + 3 CO(g) — 3 CO,(g) + 2 Al(s)

AHOZQS =2 X AHoformation(Al(s)) + 3 x AHoformation(COZ(g)) -3 x AHoformation(CO(g})
=1 X AHOformation(AI203(s))
=2 mol x 0 kJ - mol~! + 3 mol x (- 393,51 k] - mol"!") - 3 mol x (-110,53 kJ - mol™1)
-1 mol x (-1 675,7 kJ - mol™!) = 826,76 k|
Soit la réaction : 2 C(gr) + 2 H,0()) » CH3;COOH())
A""’0298 =13 AHoformation(CHBCOOH(n) -2 x AHUformation(HZO(D) -2x A"Pformaticm(c(._qr))
=1 mol x (-484,5 kJ - mol~1) - 2 mol x (-285,83 kJ - mol™') - 2 mol x 0 k) - mol~! = 87,16 k]
Pour calculer la variation d’enthalpie standard de formation de I’éthanol liquide, deux méthodes
sont possibles :

Méthode 1 :
Soit la réaction de combustion d’une mole d’éthanol liquide :
CH3CH,OH() + 3 0,(g) ~ 2 CO,(g) + 3 H,0()

AHocombustion =2 x AHDformation(COZ(g)) +3 x AHDformation(HZO(I)) -3 x AHDformation(OZ(g))
= 1 X AH% mation(CH3CHROH )

-1368 k] =2 mol x (-393,51 kJ - mol™") + 3 mol x (-285,83 k] - mol"!) - 3 mol x 0 kJ - mol™!
- A"L’Uﬁarmation(cI-'IBC}"|20}-I)U')

- AHoformation(CHSCHon({}) =-276,51 kJ

Méthode 2 :
Nous pouvons également utiliser la loi de Hess pour calculer la variation d'enthalpie standard de
formation de I’éthanol : 2 C(gr) + 3 Hy(g) + 1/2 O5(g) + CH3CH,OH() [1]

Nous orientons convenablement les équations de formation de CO, et de H,0 et I'équation de
combustion de I’éthanol afin d’obtenir I'équation [1] :
2 CO,(g) + 3 H,O()) - CH3;CH,OH() + 3 0,(g) x 1 (-AH° ombustion)
2 C(gn) + 2 05(g) ~ 2 CO,(g) X 2 AH%omation(CO2(g)
3 H,(g) + 3/2 0,(g) ~ 3 H,0()) X 3 AHPomation(H20)

2 C(gn) + 3 Hy(g) + 1/2 O,(g) ~ CH3CH,0H()

A gaction = AH%formation{CH3CH0H ) = (AH® mpyustion) + 2 X AHDformation(Coz(g))
+ 3 X AH%rmarion(H20()

= AHP¢rmation(CH3CH,0H ) = 1 mol x 1 368 kJ - mol™! + 2 mol x (-393,51 kJ - mol™)
+ 3 mol x (-285,83 kJ - mol1)

= A’_'mf::)rmr;ltion(CH3C|'|2OH({}) =-276,51 kJ
Soit la réaction exothermique : 2 Al(s) + Fe203(s) i A|203(s) + 2 Fe(s)

a) A 298 K, A""préaction =2x AHaformation(F‘:-'(s}) +1x A"!oformation(p‘l203'.(5)) -1 x A"Pformation(FEZOB(s))
-2 AHoform.'11.‘i0n(""\|(s))

=2mol x0kJ-mol! + 1 mol x (-1 675,7 kJ]- mol™") - 1 mol x (-824,2 kJ - mol™")
-2molx0k) - mol' =-851,5 kJ
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5.

16.

1.7.

b) Calculons le nombre de moles de chrome solide a faire fondre :
= Mo 100,0 g

cr = = 1,923 mol
Mc. 52,00 g mol

...ainsi que la chaleur nécessaire pour ce changement d'état :

Ge, =1 - AH. = 1,923 mol x 14,6 k] - mol"! = 28,08 kJ

fusion

Sachant que la réaction exothermique impliquant I'aluminium libére 851,5 kJ par deux
moles d'aluminium :

851,5 kJ = 2 mol d’Al(s)
il faudra : 28,08 k] —+ 0,0659 mol d’Al(s)

- m, =n

A - My = 0,0659 mol x 26,98 g - mol™!' =178 g

Al

Dans I’énoncé, on donne pour I'acide succinique solide (C4H;0,) :
AHPf o mation = ~918,0 k) et AG%¢, 1 vion = ~744,0 KJ

Pour calculer I’entropie molaire de formation de I'acide succinique solide, utilisons la
relation :

AG® AHP T- AS°

réaction™ réaction ~ réaction

-744,0 k] =-918,0 kJ - 298,15 K x AS®

réaction

AS° -0,5836 kJ - K1 =-583,6J - K'!

réaction —
a) Soit la réaction d’oxydation totale de |'acide pyruvique :
CH3-CO-COOH() + 5/2 0,(g) — 3 CO,(g) + 2 H,0())

AGOréaction =2x Acoformation(Hzo(!}) +3 % AGmfcvrmaticm(COZ(g)) -5/2x Acoformation(OZ(g))

-1x AGul’orma[ion(I)('-‘ldde)

=2 mol x (-237,13 kJ - mol™") + 3 mol x (-394,36 kJ - mol-1)
-5/2moal x 0 k] - mol~! - 1 mol x (-485,5 k] - mol"") =-1 171,84 kJ

b) Comme 43 % seulement de la variation d’enthalpie libre libérée par I'oxydation d’une
mole d’acide pyruvigue peuvent étre utilisés pour la formation d’ATP :
AG®, ige = 0,43 x 1 171,84 kJ = 503,89 kJ

Le nombre de moles d’ATP ainsi formées :

ADP + HPO,2- — ATP + H,0 AC® 4action (ATP) =+ 29,3 kJ - mol™!
sera de :
AG. -
nATP = B acide : 503,89 k_] - ]7,2 ol
AG .. rionATP) 29,3 kJ - mol™!
eaction

Un processus spontané doit &tre accompagné d’une augmentation d’entropie seulement
lorsqu’il se produit dans un systéme isolé. Lorsque I'’eau géle, elle libére de la
chaleur dans I'environnement :

Endothermique
H,0(s) = > H,0()
Exothermique

L’entropie de I'eau décroit mais I’entropie de I'environnement s’accroit a cause de la
chaleur dissipée par le changement d’état. Par conséquent, grace a cette augmentation



Copyright © 2015 Dunod.

© Dunod. Toute reproduction non autorisée est un délit.

18.

19.

20.

de I'entropie de I'’environnement qui est plus grande que la décroissance de I'entropie
de I’eau, 'entropie de 'univers (systéme + environnement) augmente.

Si un processus est a la fois endothermique (AH > 0) et non spontané (AG > 0), alors :
AS sera soit < 0, soit > 0 a basse température,

AG = AH - T.AS
= e
>0 >0 =0
Pour déterminer si une réaction est spontanée, il faut calculer le AG de la réaction. Sous
1 atm, la réaction se déroule dans les conditions standard et donc AG,sction = AGréaction- (
A(;‘:'298 =1X AGOformaticm(HZO(I)) +1x AG‘:'fcurmaticm[CO(NH2)2(s}] -2 AGoﬁ)rmativ:m“\lHB(g))
-1 x Acoformation(COZ(g))
=1 mol x(-237,13 kJ - mol™") + 1 mol x (-197,33 kJ - mol™1)
-2mol x (-16,45 kJ - mol™!) - 1 mol x (-394,36 k) - mol™")=- 7,2 k
Comme AG AG

réaction =

) est négatif, cette production sera spontanée sous ;
1 atmeta 25 °C. '

o . -
réaction

Soit I’équilibre :
Co(H,0)g%*(aq) + 4 Cl-(aq) = CoCl, % (aq) + 6 H,0())
Alrose) B(bleu)

@ Conseil méthodologique

Voir conseil méthodologique de la question 22 des QCM.

a) Lorsque la température diminue, la solution devient rose. Par conséquent, lorsque
la température augmente, la solution deviendra bleue. La réaction directe est donc
endothermique.

b) - Si on augmente la température, le sens endothermique de I'équilibre sera favorisé.
Par conséquent, I'équilibre se déplace dans le sens direct.

- Si on diminue la pression, le sens de I'équilibre qui s’accompagne d’une augmen-
tation du nombre de moles de gaz sera favorisé. L’équilibre considéré ici ne contient
aucun réactif ni produit en phase gazeuse. Cette modification n'aura donc aucun effet
sur I'équilibre.

- Si on élimine du Cl~(aqg), le systéme s’oppose a la perturbation imposée et réagit de
maniere a atteindre un nouvel état d’équilibre. Par conséquent, I'équilibre se déplace
dans le sens inverse, de maniére a régénérer des Cl(ag).

c) Comme la réaction est non spontanée a température ambiante : AG® > 0
° 0-G >G

o]

-G

(s} (s}

Par conséquent : G

produits réactifs = produits réactifs
Courbe G = f (% de conversion) :
G
_______________________________ * GO

x, =1 Transformation (%) x,=1
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21. Soit la réaction : 2 NOBr(g) = 2 NO(g) + Br,(g)

Réalisons un tableau :

2 NOBr(g) 2 NO(g) Br,(g)
Pinitiale (atm) 1,00 - )
_34
Changement de pression 100 505 _ :"_02’;4 _ :"OX] -
=-0,34 (=- 2%
péquilibre (atm) ] ’20075634 0,34 0,17

Calculons K :

2
_ P, RNy _ 0,17 x (034
Pragi (0,66)°

Ko = 0,045

22. Soit 'équilibre : Ag*(ag) + Fe2t(ag) = Ag(s) + Fe3*(ag)

az25°C:

AGt’réa\ction =1x AGofmr‘rlation(':e3+(a'qv)) +1 AGuformattion(A‘-;l(5}) =1 AG‘:.forn'la\tion(Fe2+(aqr))
L Acoformation(A9+(aq))

=1 mol x (-4,7 k) - mol™') + 1 mol x 0 kJ - mol~! - 1 mol x (-78,90 kJ - mol-1)
-1 molx 77,11 kJ - mol™!

a) Grace a la Table 5 des Tables de constantes, calculons AG® 4, tion

=-2,91kJ
Calculons la constante d’équilibre :
= o 103
K, = exp| 2% réacion | _ exp[ 2,9110° | _ 323
A R-T 8,314 J - mol' - K™ x 298,15 K
b) Réalisons un tableau :
Ag*(aq) Fe?+(aq) Ag(s) Fe3*(aq)
Ginitiate (Mol - L71) 0,1 0,1 - 0,1

Comme on ajoute de I'argent solide, I'équilibre est déplacé.

Pour prédire le sens de déplacement de I’équilibre, il suffit de comparer le quotient réactionnel (Q)
a la constante d’équilibre :

CFe3+ _ 0,10

C - C
Ag+ Fe2+

=10 Ag(s) n’intervient pas dans le quotient

2= ~ 010010

Comme Q > Kéq (10 > 3,23), la réaction se déplace vers la gauche, dans le sens inverse de la réaction :

Ag*(aq) Fe2+(aq) Ag(s) Fe3*(aq)
Changement de .
concentration T + X solide - X
Cequitibre (Mol - L) 0,1 +x 0,1 + x solide 0,1 - x

Trouvons x grace a la valeur de la constante d’équilibre :

F ] 0,1- %)
[Ag+] : [Fe2+} 01+ x) - (O1+x)
0,1-x =323 - (0,01+0,2 x + x2)

e 3,23 =

-323x%-1646 x+0,0677=0 — x, =0,038 er x

5 = — 0,548 (a rejeter car < 0)
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Les concentrations molaires des trois ions une fois I'équilibre atteint seront donc :

Ag*(aq) Fe?*(aq) Ag(s) Fe3*(aq)
. 0,140,038 0,140,038 . 0,1 - 0,038
Cequilibre (Mol - L~1) - 0,138 = 0,138 sollde = 0,062

23. Soit la réaction : CO(g) + H,0(g) = CO,(g) + H,(g)

La constante d'équilibre K peut se calculer avec les nombres de moles des réactifs et des produits :

nCO-R-T nH-R-T
Pco, " PH : o
K — 2 2 — V V
" Po Puo Mo R-T Mo R-T
= 2
v v
Simplifions les termes (RT / V) du numérateur et du dénominateur :
T lco, * M,
P
fco Mo

Réalisons un tableau :

co(g) H,0(g)  CO,(9) H(g)
Mpitiale (MOl) 2 2 . )

Méquilibre (Mo1) 2-% 2-x X %

Le rendement est le rapport entre le nombre de moles de H, formées a I’équilibre et le nombre de
moles qui se formeraient si la réaction était totale. Si la réaction était totale :
=n

_ pinitial _
2 co = ”HZO = 2 mol

My

Pour calculer le nombre de moles de H, formées a I'équilibre, trouvons le x dans le tableau ci-dessus :

K =0,65= X

P (2 - x) - (2-x)
+ 40,65 = 5 X x, = 0,893 et x,=- 832 (@rejetercar <0)
- ﬂ'H2 = 0,893 mol
Le rendement est par conséquent :
rendement en dihydrogéne gazeux = %&TOI x 100 % = 44,65 %

24. Soit la réaction : Cl,(g) + Bry(g) = 2 BrCl(g)

a) Réalisons un tableau :

n (mol) 1,00 1,00 =
=1y _ n (mol) 1,00 mol 1,00 mol
¢ mol- L ="V GEL E( )
=0,40 mol - L! =0,40 mol - L
Changement de
concentration - X s +2x
Cequilibre (Mol - L 0,40 - x 0,40 - x 2x
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25.

Grace a la valeur de la constante d’équilibre (K¢), trouvons x :

K —47.102 - BrCP _ (2x)?
bl [CL]-[Br,] (0,40 -x)- (0,40 - x)

2
47 102=—@¥ 4 47 102=_2x

(0,40 — x)? © 0,40-x

- X, =0,039 et x, =-0,049 (arejetercar < 0)

Les concentrations a I’équilibre seront :

Cl,(g) Br,(g)
) 0,40 - x 0,40 - x
Cequitibre (Mol - L™1) = (351 =0,361

b) 0,078 mol de BrCl sont produits dans 1,0 L.
Comme le réservoir est de 2,5 L, il y aura 0,195 mol de BrCl.
Convertissons ce nombre de mole en masse :

_ — -1 _
Mo = Mact * Mare) = 0,195 mol x 11535g-mol™' =2249¢g

Soit la réaction : Ny(g) + O,(g9) = 2 NO(g)

a) Réalisons un tableau :

N»(g) 0,(9)
Pinitiale (atm) 0 0
Changement de pression + X + X
Psquilibre (@tm) X X

Crdce a la valeur de la constante d’equilibre (Kp), trouvons x :

(Pyo”  _ (10,0 - 2172
pNz 'poz X - X

K, = 0,050 =

2 BrCl(g)

2x
=0,078

2 NO(g)
10,0
-2x

10,0 - 2x

+ 40,050 = 10,0-2x =% X = 4,5 et Xy = 5,63 (a rejeter car 10 — 2 x 5,63 < 0)
X

Les pressions a I’équilibre sont :

N»(g9) 0,(9)
Psquilibre (atm) 4,5 4,5
b) Réalisons un tableau :
N>(9) 0,(9)
Pinitiale (atm) 5,0 5,0

2 NO(g)
1,0

2 NO(g)
10,0

Pour prédire le sens de déplacement de I’équilibre, il suffit de comparer le quotient réactionnel (Q)

a la constante d’équilibre :

(";'l\lo)2 _ (1 0'0)2

Q = = =
: 5,0 x 5,0
PNZ Poz

Comme Q > Kéq (4 > 0,050), la réaction se déplace vers la gauche, dans le sens inverse de la

réaction :
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26.

27.

N>(g) 0,(9) 2 NO(g)
Changement de pression + X + X 2K

Psquilibre (atm) 5,0 + x 5,0 + x 10,0 - 2x
Grdce a la valeur de la constante d’equilibre (Kp), trouvons x :

o? (10,0 2x7

K, = 0,050 = =
Py Py GO+x) - (5,0+x)
2 2

+ 0,050 = ]50’3—‘_"" S X =40 et x, = 6,26 (a rejeter car 10 -2 x 6,26 < 0)
0+ x

Les pressions a I’équilibre sont :

N.(g) 0,(g) 2 NO(g)
Psquilibre (@tm) 9,0 9,0 2,0

Soit la réaction : 503(g) = 50,(g) + 2 0,(g)

Pour déterminer a 1 000 K, le AG® nous devons utiliser la constante d’équilibre a cette

réaction’
température :
-AG® . - AG° .
Kéq = exp reaction | _ exp 3 rel;':lctlf)r'llI — 5’] 3. ]0—1
R- T 8314 -1072 kJ - mol! - K™! x 1000 K

AL tion = a0 kJ

Deux constantes d’équilibres d’une méme réaction a deux températures différentes sont liées par
le AHC

réaction -

In Kéq2 _ _AHGréaction ) (i _ i)

Kéq] R T?. 1
n 513 16! - _AHcréaction - 1 = 1 )

157 107" 8,314-103 kJ - mol! - K 1000 K 900K
= AR saction = 88,60 kJ
Soit la réaction : C;H4(g) + H,0(g) = C,;HsOH(g) AG® o ion =~ 807 kI
a) Grace au AG® 4 ction @ 298,15 K, la constante d’équilibre peut étre calculée :

—AG® . 103 |- -1

Ky = EXp|-——— =0 o exp[ F 807 10 = 25,935

i R- T 8,314 ) - mol ' - K x 298,15 K

Résumons les données de I’énoncé dans un tableau :

CoHy(9) H,0(g) C,H;OH(g)
Psquilibre (atm) 1,0 X 0,2

Grace a I’expression de la constante en fonction des pressions partielles des différents gaz, déter-
minons la pression partielle de I’eau a I'équilibre :

PcHon 0.2

K. = =
1,0 - x

P

=25,935
Puo = Pcp,

-+ x=7,7-1073 atm
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28.

b) Lorsque pC;H;OH = 2,0 atm et pC,H, = pH,0 = 0,25 atm, le systéme n’est plus dans les condi-
tions standard. Pour calculer la variation d’enthalpie libre, le quotient réactionnel doit étre pris en
considération :

Pc Hown
G. .. =AG°, . +R-T-InQ=AG°+R-T: |n ==
reaction reaction
Pno = Pcp,
_ -3 = 2 _
AGréaction = — 8,07 k_J =+ 8,3]4 x ]0 kJ - K X 298,] 5 K x In m = 0,52] kJ

) Pour les conditions expérimentales exprimées en b), AG® 4,0, €5t positif. La réaction est par
conséquent non spontanée dans le sens direct et spontanée dans le sens inverse.

d) Grace a la relation : AG5ction = AHréaction = T+ A réactions Calculons le AH® de cette reaction :
reaction— 290613 KX (-125,89 | - K-
-45,54 kJ

- 8,07 k] = AH°
— AH°

réaction =

« Si la réaction est exothermique, elle sera défavorisée par une augmentation de température. » :
I'équilibre se déplace donc dans le sens inverse, puisque la réaction est exothermique

(AH® saction < 0) dans le sens direct.
e) « Quand on diminue la pression externe (ce qui revient a augmenter le volume du systéme),

I’équilibre se déplace dans le sens qui produit une augmentation du nombre de moles de gaz. » :
I'équilibre se déplace donc dans le sens inverse.

Soit la réaction a 56 °C (ou 329,15K): 2 NZOS(g) = 4 NO,(g) + O,(9)

a) N,O; : pentoxyde de diazote

. o e e o 1 1
b) Si la réaction était totale : — =-n
) 2 NZOS 4 NOZ

Pour NO,, convertissons la pression en atm : P= 746 mmHg = 0,982 atm

m P~ -V

i NZO5 _1 NO;I NO2
2M,. 4 R-T
NZOS
0,982 atm x V,
T 6,49 = s N,
2 10802g -mol' 4 0,082L-atm-mol! K -32915K
vNoz =308L

¢) Pour calculer la constante d’équilibre thermodynamigue de cette réaction a 56 °C, il faut d’abord
calculer AC® gction @ 298 K. Par conséquent, pour calculer ce AG® 4, ions NOUS devons passer par
les valeurs de AH® et AS® AG° AHP T-AS°

réaction réaction - réaction = réaction ~ réaction

A’_"Dréa.':[ion = e AHDformation(OZ(g)) +4 % AHDformation(NOZ(g}) -2 X A)L’Qformation(l\‘l205(9'})
=1molx0kJ mol" +4 molx33,18k] -mol'-2molx11,3k]-mol'=110,12 kJ

ASP =1 x $2(0y5) + 4 x S(NOyy) - 2 x S°(N,055)

réaction
=1 mol x 205,14 ) - mol™! - K1 + 4 mol x 240,06 J - mol™! - K1 - 2 mol x 355,7 ) - mol™! - K!
=453,98] - K1

Nous supposons que les valeurs de AH® s ion €L AS® restent constantes dans de petits inter-

valles de température et sans changement d’état.

=110,12 k) - (329,15 K x 453,98 - 103 kJ- K1) =-39,31 kJ

réaction

i A(‘-’Dréactit:un = A}_!‘:'réat:l:ion = T+AS

réaction
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29.

d) Non, une diminution de température va favoriser le sens exothermique (AH°
réaction, soit le sens inverse de la réaction.

< 0)dela

réaction

e) Non, une augmentation de pression va favoriser le sens de la réaction qui s’accompagne d’une
diminution du nombre de moles de gaz, soit dans ce cas le sens inverse de la réaction (5 moles de
gaz donnent 2 moles de gaz).

f) Condition thermodynamique pour que I'équilibre soit atteint : AG . _..
reaction

=0kJ
a) 2 NO(g) + 2 CO(g) = N,(g) + 2 CO,(g) S

b) La constante d’équilibre de cette réaction peut s’écrire sous forme de K, car toutes les substances
sont en phase gazeuse a 298,15 K :

2
pNz : pcoz
=7
Pno * Peo
©) AGOréacticm =2 X AC't’formation(COZ(g)) +10x AGoformation(l\l2(9;!)) -2x Acoformation(co(g)) -2x ;
AGoformation(No(g))

=2 mol x (-394,36 kJ - mol™") + 1 mol x 0 kJ - mol~! - 2 mol x (-137,17 kJ - mol~)
- 2 mol x 86,55 kJ - mol™! = -687,48 kJ

—AG - 103
K,, = exp| ——=aon | = exp{ + 687,48 - 10°) ] = exp(277,34)
a R T 8,314 ) -mol!-K'x 298,15K

& Conseil méthodologique

La plupart des machines a calculer ne donne pas de résultats pour cette exponentielle. Afin de
convertir €277 en puissance de 10, prenons le logarithme en base 10 de K,4g:

e277,34 - 10%

|Og(3277’34) =x — 277,34 x Iog(e) =120,45 = x

= Ky, = exp(277,34) = 10'20

d) Si tous les gaz sont a la pression de 1 atm, I’équilibre se trouve dans les conditions standard :
AG, = AG°

réaction réaction

Comme AC® est négatif, I’équilibre favorise la réaction directe, donc la formation de produits.

réaction
@) Pour déterminer le sens de déplacement de I'équilibre, calculons le quotient réactionnel de cet
équilibre :

gl
g PN, "Pco,  (0,781) x 3,1-107%)2

=5 7 752 52=9’24‘1013
P Poo 571072 x (50107

Comme Q(9,24 - 10'3) < Keq (10120), 'équilibre sera déplacé dans le sens direct de la réaction.

f) Si la température augmente, le sens endothermique de la réaction sera favorisé.

Calculons tout d’abord le AH® 4, 1o, de la réaction a 298,15 K :

A"_',Uréalction=2 2 AHoformation(COZ(g)) + 1 x AHoformation(NZ(g)) -2 X% AHoformation(cO(g))
-2 A"'Pformation(No(g))

=2 mol x (-393,51 k) - mol'™") + 1 mol x 0 kJ - mol"! - 2 mol x (-110,53 kJ - mol™1)
- 2 mol x w90,25 kJ - mol-! = -746,46 kJ
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— La réaction est donc exothermique dans le sens direct.

A plus haute température, le sens inverse de la réaction sera favorisé.
Soit la réaction : CO(g) + H,0(g) = CO,(g) + Hy(g)

a) La constante d’equilibre K, peut se calculer avec les nombres de moles des réactifs et des pro-
duits (explication voir réponse 23) :

fico, * M

— 2

Pco, " Py,

K, =

Pco " Puo  "co ™o

Grace aux nombres de moles a I'équilibre, calculons la constante d’équilibre spécifique de cette
réaction, a la température de 500 °C :

_ 0179 x 0,079

= 5,565
P 0,021 x 0,121
b) Réalisons un tableau :
Co(g) H,0(g) CO,(9) H,(g)
Minitiate (MOl) 0,021 0,121 0,179 0,079
Modification
apportée - - - + 0,100 mol

Justification n° 1 : Selon le principe de Le Chatelier, le systéme s'oppose a la perturbation imposée
et réagit de maniére a atteindre un nouvel état d'équilibre. Par conséquent, si nous rajoutons du
dihydrogéne, I'équilibre se déplace dans le sens inverse de maniére a le consommer.

Justification n’ 2 : nous calculons le quotient réactionnel et nous le comparons a Kp :

0,179 x 0,179
0,021 x 0,121

Q: =]2,6]

Comme Q > K, la réaction évoluera dans le sens inverse.

c) Continuons le tableau :

CO(g) H,0(g) CO,(9) H,(g)
Minitiale (MOl) 0,021 0,121 0,179 0,179
Changement de
quantité de matiére e E - X - X
Pgquilibre (MO1) 0,021 + x 0,121 + x 0,179 - x 0,179 - x

Trouvons x grace a la valeur de la constante d’équilibre :
(0179-x) - (0,179 - x)
(0,021+ x) - (0,121+ x)

Ky = 5565 =

0,032 - 0,358 x + x*
0,021- 0,121+ 0,142 x + x2

=5565 — x, =147-107 et x, = -0,266 (a rejeter car < 0)

Les quantités de matiére (en mol) des quatre substances une fois I’équilibre rétabli seront :

Colg) H,0(g) CO,(9) H,(g)
Mgquiltibre (Mol) 0,0357 0,1357 0,1643 0,1643
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Schéma de synthese: La thermodynamique

* AG wa < 0 : réaction spontanée
CAG O réaction non spontanée
* AG__=0: condition d’équilibre

syst

« Effets de concentration _AG® . *SiQ<K ' réaction directe favorisée
* Effets de pression K, =exp { = r;mmn} * Si Q > K : réaction inverse favorisée
= Effets de volume ' *SiQ=K, o - bas de changement

« Effets de température

en quantité de matiére (mol) en fonction du degré
d’avancementde la réaction

[ Tableaux exprimés ] Evolution de I'enthalpie libre




La cinetique chimique

MOTS-CLES

= Vitesse = méthode d’intégration = catalyseur

= vitesse initiale = méthode des vitesses = inhibiteur

= vitesse instantanée initiales = mécanisme de réaction
= ordre partiel = méthode de van’t Hoff = réaction élémentaire

= ordre global = énergie d’activation = réaction complexe

= constante cinétique = facteur de fréquence = étape déterminante

= équation cinétique » facteur d’orientation = chemin réactionnel

= |oi des vitesses = équation d’Arrhénius

Une réaction chimique thermodynamiquement permise possede deux caractéris-
tigues générales de la plus haute importance : sa position d’équilibre et sa vitesse.
La cinétique chimique étudie la vitesse a laquelle s’effectuent des réactions
chimiques et donne une information quant a la complexité du mécanisme de ces réac-
tions. La vitesse d’une réaction indique avec quelle rapidité un réactif est consommé
ou a quelle cadence un produit fait son apparition au cours de la réaction en ques-
tion. La vitesse d’une réaction est une grandeur observable a I’échelle macroscopique
lorsque la réaction s’effectue en un temps raisonnable a I’échelle humaine.

Souvent, on cherche a agir sur la vitesse d'une réaction soit pour I’accélérer et
diminuer le temps de réaction (cuisson sous pression), soit pour la ralentir en empé-
chant, par exemple, la dégradation par oxydation (congélation des aliments). Trouver
les conditions cinétigues optimales pour une réaction est un défi qui peut en outre
avoir une incidence économique appréciable.

La cinétique chimique permet non seulement de controler les facteurs qui affectent
la vitesse des réactions chimiques mais aussi, plus largement, de contrdler tout ce
qui se passe au cours d’une réaction au niveau microscopique. Elle constitue un
moyen détourné de collecter des informations sur les mécanismes de réaction, non
observables de maniére directe.




_

Définitions de la vitesse

Une réaction chimique est un processus qui se déroule dans le temps de facon tres
variable. A mesure que les produits de la réaction se forment, ils réagissent pour reformer
les réactifs de départ.

aA+bB—>cC+dD — réaction directe
cC+dD—>aA+bB — réaction inverse
Par conséquent, la vitesse globale a laquelle la réaction s’effectue est :
Vitesse globale = vitesse réaction directe — vitesse réaction inverse

Lorsque la réaction atteint 1’équilibre, la vitesse globale est nulle et la vitesse directe
est égale a la vitesse inverse. L’équilibre est dynamique. Lorsque le mélange réactionnel
est loin de sa composition d’équilibre, c’est soit la vitesse directe, soit la vitesse inverse
qui domine, selon que les réactifs ou les produits sont en exces par rapport a la valeur
de leur concentration a 1’équilibre. Nous limiterons notre étude aux situations ou seule
la vitesse de la réaction directe est importante. Tel est le cas juste apres 1’addition des
réactifs, lorsque le mélange est loin de 1’équilibre.

Considérons la réaction de décomposition du dioxyde d’azote :

2 NOy(g) = 2 NO(g) + Ox(g)

La vitesse d’un processus chimique est définie par le rapport entre la variation de la
concentration d une espece choisie (réactif ou produit) et la durée pendant laquelle cette
variation a lieu.

Ainsi, pour la réaction ci-dessus, a température constante, on définira la vitesse de
réaction de la fagon suivante :

_1 AINOG,J _ 1 AINO] _  AlO,]

2 Nt 2 Mt At

— Le signe « moins » indique que les réactifs disparaissent au cours de la réaction.

— Le signe « plus » indique I’apparition des produits.

— Les facteurs fractionnaires sont introduits pour ramener toutes les expressions a des
quantités de matiere équivalentes (1 mol), de sorte qu’on puisse suivre indifféremment
la vitesse en observant soit la disparition du réactif, soit I’apparition d’un des produits ;
le choix étant généralement guidé par la simplicité expérimentale.

— La vitesse s’exprime en mol - L=1 - 571,
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Dans cette réaction, on voit que la vitesse de consommation du NO, est égale, en valeur
absolue, a la vitesse d’apparition de NO et est encore égale, en valeur absolue, a deux
fois la vitesse de production de O,.

Sur le graphique ci-dessus, si on suit la vitesse de disparition du NO, en fonction
du temps, la vitesse instantanée de la réaction est obtenue en prenant la pente de la
tangente au temps considéré. En conséquence, on voit que la vitesse instantanée d’une
réaction décroit au cours du temps, au fur et a mesure que la concentration des réactifs
diminue (ou que la concentration des produits augmente) et dépend des coefficients
steechiométriques de la réaction.

D’une maniere générale, pour une réaction dont le bilan stcechiométrique est le suivant :

aA+bB—>cC+dD
la vitesse moyenne peut se mesurer de la fagon suivante :
 [A) -[A),
a 1, -

AlA]

Ymoy = Af

moy

=—1
a

La vitesse moyenne ainsi définie dépend de I'intervalle de temps choisi. On peut
cependant €liminer le choix arbitraire de I'intervalle de temps en sélectionnant celui-ci
de plus en plus petit. Dans ces conditions, la vitesse instantanée v, a un instant 7 est
€gale a la valeur de ce rapport lorsque (7, — 1) tend vers z€ro, ¢’est-a-dire a la dérivée
de la quantité [A] par rapport au temps.

Les expressions équivalentes possibles de la vitesse sont alors :

; =—lM=—l@=+lﬂ=+l@
W m dp b dr c dr d dr

Cette définition n’est cependant valable que si on respecte plusieurs conditions
expérimentales :

— le mécanisme de réaction doit étre simple (sans intermédiaires) ;

— le milieu doit étre homogene ;

— le volume doit étre constant.

\%

5
g
E
o
g
®
=
8
¢
e}
~
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Si ces conditions ne sont pas respectées, la concentration d’un constituant ne peut étre
définie et en conséquence, la vitesse ne peut étre suivie en mesurant I’apparition des
produits ou la disparition des réactifs.

D’autre part, la valeur de la vitesse définie par la relation ci-dessus dépend de la
valeur donnée aux coefficients stoechiométriques, c’est-a-dire de I’écriture de la réaction
chimique.

_

Les lois cinétiques

La définition quantitative de la vitesse est associée a une équation stcechiométrique qu’il
faut expliciter.

L’expression mathématique, qui montre comment la vitesse de réaction dépend de
la concentration, porte le nom de loi ou équation cinétique. La loi cinétique ou loi des
vitesses ou équation cinétique d’une réaction chimique quelconque :

aA+bB—->cC+dD
est souvent représentée par une équation de la forme :
v=k-[A]*-[B]P

La concentration des produits n’apparait pas dans la loi des vitesses car la réaction est
étudiée loin de 1’équilibre, dans des conditions ol la réaction inverse ne contribue pas
significativement a la réaction globale.

v est la vitesse de la réaction définie par les relations ci-dessous :

yo L dIA] __ 1 dB] _, 1 dC] _
c dt

a dr b df

k est une constante, appelée constante cinétique ou constante de vitesse. Elle est
associée a la vitesse qu’aurait la réaction si les concentrations en réactifs étaient unitaires
(égales 4 1,0 mol - L1).

[A] et [B] sont les concentrations en réactifs.

o, B sont les ordres partiels de la réaction par rapport a chacun des réactifs.

« o+ P » est appelé ordre global de la réaction.

Les ordres partiels sont des nombres qui peuvent étre entiers ou fractionnaires. Ils
peuvent aussi étre nuls. Dans ce cas, un ordre égal a 0 signifie que la concentration du
constituant considéré n’intervient pas dans 1’expression de la vitesse de réaction. Les
ordres ne sont pas prévisibles et leur valeur ne peut étre déterminée que de maniere expé-
rimentale. Les ordres ne correspondent pas forcément aux coefficients stcechiométriques.
Ainsi, par exemple, pour la réaction en milieu aqueux :

S,04% +3 17> 280,27 +1;”

v=k- [82082‘] - I7] — ordre # coefficients stcechiométriques

304



© 2015 Dunod.

©

Copyright

© Dunod. Toute reproduction non autorisée est un délit.

alors que pour la réaction en phase gazeuse :

2NO +Cl, » 2 NOCl

y=k-[NOJ?- [CL,] — ordre = coefficients steechiométriques

_

La détermination expérimentale
de I’équation de vitesse

Déterminer 1’équation de la vitesse revient a déterminer les ordres partiels par rapport
aux réactifs ou a déterminer 1’ordre global ainsi que la constante cinétique k.

L’ordre global d’une réaction chimique ne peut étre déterminé qu’expérimentalement
et il ne peut en aucun cas étre déduit directement de 1’équation steechiométrique.

En général, pour une réaction :

aA—bB+cC
I’équation cinétique se représente par la relation :
v=k - [A]*

Pour déterminer les parametres k et o de cette équation, plusieurs méthodes expéri-
mentales peuvent étre utilisées :

— la méthode par intégration ;

— la méthode des vitesses initiales ;

— la méthode de van’t Hoff.

Le choix de la méthode est laissé a I’appréciation de I’expérimentateur.

Exemple : pour une réaction simple de décomposition :
2N,04(g) > 4 NO,(g) + Oy(8)

v et k seront déterminés par une des trois méthodes.
Ces dernieres peuvent également s’ appliquer a des réactions plus complexes comme :

2 NO,(g) + F,(g) = 2 NO,F(g)

dont I’équation de vitesse s’exprime de la manicre suivante . v =k - [NO,|% - [Fz]B

Pour trouver o, B et k, il est cependant impératif de mettre I’équation sous une forme
plus simple n’impliquant qu’un seul réactif a la fois, ce qui impose de travailler dans
des conditions expérimentales qui permettent d’« ignorer » certains des réactifs. Cette
méthode porte le nom de méthode d’isolement.

Elle consiste a réaliser la réaction en plagant un ou plusieurs des réactifs en exces, de
maniére a ce que leur concentration soit constante au cours du temps et qu’on puisse les
inclure dans une nouvelle constante k’.
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Dans le cas ci-dessus :

— Si on travaille avec un large exces de NO,, on peut considérer que sa concentration
varie peu au cours du temps et peut, des lors, étre considérée « en premiere approxima-
tion » comme constante.

L’équation cinétique se réduit alors a: v=Kk’ - [1-72]B aveck’ =k - [NOZ]“

k’ est la constante de vitesse apparente et 3 1’ordre apparent.

— Si on travaille avec un large exces de F,, on peut négliger la variation de sa concen-
tration au cours du temps et la concentration de F, reste « en premiere approximation »
constante.

L’équation cinétique se réduit alors a: v =k’ - [NO,|%avec k" =k - [Fz]B

k’” est la constante de vitesse apparente et o I’ordre apparent.

La méthode par intégration

La méthode par intégration peut étre utilisée pour déterminer 1’ordre o et la constante
cinétique k d’une réaction ou un seul un réactif est impliqué :

a A — produits
I’équation cinétique aura alors la forme :
v=k - [A]*

A cet effet, on suit expérimentalement la concentration du réactif [A] au cours du temps.
Le profil de décroissance du réactif peut avoir une des allures suivantes :

T [A], (mol-L)
[Al 2

L.

Temps (s)

Ces profils de décroissance correspondent aux ordres les plus simples et les plus
fréquemment rencontrés, a savoir :

—courbe a = ordre 0 ;

—courbe b=ordre 1 ;

— courbe ¢ = ordre 2.

Ces valeurs d’ordre sont confirmées par intégration de 1’équation cinétique :
v=k-[A]*

en posant différentes hypotheses sur I’ordre présumé de la réaction, qui permettent de
linéariser les résultats.
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Si 'ordre o vaut 0
Pour I’équation cinétique : v =k - [A]* avec aa=0
On peut écrire, en utilisant les deux définitions de la vitesse :

vz_%%=k-[A]0ﬁ=k-[A] k ou encore —-—-

1 diA] =k dt
a [A]

En désignant par [A], la valeur de la concentration de I'espece A a I'instant 7 = 0 et
par [A],, la valeur de la concentration de I’espece A a ’instant ¢, I’intégration de cette

équation conduit a I’expression :

L [aar=k - Jar

[A] 0

Le résultat de I’intégration montre que la concentration du réactif A, qui reste dans le
milieu au temps ¢, est donnée par I’expression :

(Al =[A],—a k-1

Le résultat de I'intégration conduit a une relation linéaire, vérifiée en portant [A] = f(1)
et dont le coefficient angulaire vaut — a - k (voir graphique A).

k est exprimé en mol - L™! - s7! et le temps de demi-vie (7, ,,), c’est-a-dire le temps
que met la substance a décroitre de moiti€ est €gal a :

[Aly
f]/2 “24a3-k

Si Pordre o vaut 1
Pour I’équation cinétique : v =k - [A]* avec a.=1
En utilisant les définitions de la vitesse :

v = ~1dal =k-[A]* = k- [A]1 ou encore —1 LAl]
[A]

a dr
En désignant par [A], la valeur initiale de la concentration de 'espece A a I'instant
t=0, et par [A]t, la valeur de la concentration de I’espece A a I’instant ¢, I’intégration de
cette équation conduit a I’expression :

[A

“d[A
—%j’ [Ef\]] k - Jdt

0

=k -dt

Le résultat de I'intégration montre que la concentration du réactif A, présent dans le
milieu au temps 7, est donnée par I’expression :

In[Al,=In[A]j—a-k-1

Le résultat de I'intégration conduit a une relation linéaire, vérifiée en portant
In [A], = f{z) et dont le coefticient angulaire vaut — a - k (voir graphique C).

k est exprimé en s~! et le temps de demi-vie (t,,) estégal a:

0,693

e BTk
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Si Pordre o vaut 2

Pour I’équation cinétique : v =k - [A]* avec ot =2

En utilisant la définition de la vitesse :

__1LAAl_ A= 2 ~ L dlA] _ .
e T k- [A] - [A}" ouencore 2 (AP = k-dr

En désignant par [A], la valeur initiale de la concentration de I'espéce A a I'instant
1=0, et par [A],, la valeur de la concentration de I’espece A a I'instant 7, I"intégration de
cette équation conduit a I’expression :

[A],
_Lprdal Idt

Le résultat de I'intégration montre que la concentration du réactif A qui reste dans le
milieu au temps ¢ est donnée par 1’expression :

N B k-
Al Al +a-k-t

Le résultat de I'intégration conduit a une relation linéaire, vérifiée en portant

1
[Al

k est exprimé en L - mol~! - s7! et le temps de demi-vie (t0) estégal a:

= f(t) et dont le coefficient angulaire vaut + a - k (voir graphique E).

1 = 1
1/2 a- -k - [A]O

Ces méthodes par intégration s’ appliquent également a une équation cinétique de la
forme :

v=[A]%- [B]P qu’on peut réduire a I’expression v =k" - [A]%avec k’ =k - [B]P

en maintenant la concentration en espece B constante au cours de la réaction, ¢’est-a-
dire en placant une quantité de B en trés large exces dans le milieu réactionnel.
ou
v=[A]%- [B]B qu’on peut réduire a I’expression v =k’ - [B]B aveck” =k - [A]*

en maintenant la concentration en espéce A constante au cours de la réaction, c’est-a-
dire en placant une quantité de A en trés large exceés dans le milieu réactionnel.
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En résumé :

Ordre 0 A[A], (mol-L™) AVitesse (mol-L'-s™)
[A] 3
o=0
Unité de k : mol - L'-s7! _ -
A Temps (s) B [Réactif] (mol-L")

Ordre 1 Aln[A], AVitesse (mol-L'-s)

o=1
Unité de k : 57! -
C Temps (s) D [Réactif] (mol-L")
Ordre 2
A1l (mol-L") AVitesse (mol-L'-s7)
[Al,
o=2
Unité de k : L -mol'-s! _
L. e

E Temps (s) F [Réactif] (mol-L")

La méthode des vitesses initiales

Pour établir I’équation cinétique : v =k - [A]%- [B]B
La méthode des vitesses initiales consiste a élaborer plusieurs expériences au cours
desquelles la concentration initiale d’un des réactifs est maintenue constante. Si, par

imique

Y =
[%)
)
=2

T

o

-
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exemple, [B] est constante, on suit, dans ces conditions, la disparition du réactif A au
cours du temps.

La procédure est simple : pour chaque concentration initiale de A choisie, on mesure la
vitesse initiale de la réaction. Celle-c1 est donnée par la pente de la tangente a la courbe
[A] = f(r) a 'instant ¢ = 0, c’est-a-dire a I'instant initial. On fixe également la concen-
tration de B en exces.

Si on choisit, par exemple, les conditions expérimentales suivantes :

Exp. 1 : La concentration de B est constante et €égale a [B];. On choisit une concentra-
tion initiale [A] = [A]O, | et on mesure la décroissance de [A] au cours du temps.

Exp. 2 : La concentration de B est constante et égale a [B],. On choisit une seconde
concentration initiale [A] = [A]o,z et on mesure la décroissance de [A] au cours du temps.

Exp. 3 : La concentration de B est constante et €gale a [B];. On choisit une troisieme
concentration initiale [A] = [A]0’3 et on suit la décroissance de [A] au cours du temps.

Généralement, trois a quatre expériences suffisent et [B], est souvent €gal soit a [B],,
soit a [Bl,.

La vitesse initiale (v;. ) de 'expérience 1 est obtenue de la fagon suivante :

A[A], (mol-L7) i d[A]O,l

[Al, § Vinit 1 = T ar

= coefficient angulaire de la tangente 2 1 =0

Tangente
autempst=0

L

Temps (s)

On procede de facon identique pour déterminer les vitesses initiales dans les expé-

riences 2 (v, 5) €t 3 (v, 3). Pour faciliter I’interprétation des résultats, ceux-ci sont

placés en tableau.

Expériences [A] [B] Vinit
1 [Alp, (B]; Vinit 1
2 (Alg 2 (Bl, Vinit 2
3 [Alg 3 (Bl3 Vinit 3

Ensuite, la comparaison de I’évolution des vitesses initiales en fonction des concen-
trations de A va permettre de déduire 1’ordre o par rapport a A, 1’ordre B par rapport a
B et la constante k.
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Nous allons appliquer cette théorie & un exemple concret. Considérons la réaction :
2 NO,(g) + F,(g) ~ 2 NO,F(g)

dont I’équation de vitesse s’exprimera de la fagon suivante : v =k - [NO,]* - [Fz]B
Pour cette réaction, le tableau expérimental suivant est obtenu :

Exp [NO,] (mol - L7T) [F,] (mol - L) Vinit (Mol - L™1 - s71)
1 1,00 1,00 1,00- 104
2 2,00 1,00 2,00 104
3 1,00 2,00 2,00.10*
4 2,00 2,00 4,00.10%

En comparant les expériences 1 et 2, nous voyons que la vitesse initiale double lorsqu’on
double la concentration en NO,, en maintenant la concentration de F, constante.

v=k . [NO,|* aveck’ =k [F,]P
En remplagant les concentrations et les vitesses initiales par les valeurs du tableau :
Wioory= LOO: 10-%= K - [1]*
Vinic2 = 2,00 - 1074 =% - [2]%
et en faisant le rapport entre les deux :
Vinit 1 _ 1,00-107 _ 1
Viic 22,0010 2%

o
% = ( % ) et on en déduit que o ne peut étre qu'égal a 1.

En comparant les expériences 2 et 4, nous voyons que la vitesse double lorsqu’on double
la concentration en F,, en maintenant la concentration de NO, constante.

v=k": [F2]B avec k” =k - [NO,|*
en remplagant les concentrations et les vitesses initiales par les valeurs du tableau :
Vi 2 = 2,00 107 = k- 1P
Vi = 400107 = k- [2P
et en faisant le rapport entre les deux :
Vinity _ 2,00-10% _ jF
Vinic4  4,00-107% 2P

5 = ( % ) et par conséquent, on voit que [3 est aussi égal a 1.

L’équation cinétique de la réaction s’écrit : v =k - [NO,] - [F,]

Les ordres partiels par rapport aux réactifs valent chacun 1 et 'ordre global de la réaction
vaut 2.

Pour trouver la valeur de la constante cinétique k, on substitue la vitesse initiale et les
concentrations en réactifs par les valeurs d’une des expériences du tableau :

2,00- 104 mol - L' s =k x 1,00 mol - L~! x 2,00 mol - L-!

—k=1,00-10"*L - mol! . s~

N 7

imique

Y =
[%)
)
=
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o
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Rappelons que cette valeur correspond a la vitesse que prend cette réaction d’ordre
global 2, lorsque les concentrations en réactifs sont unitaires.

Ces valeurs de constantes cinétiques permettent de comparer les vitesses de réaction
entre elles. Il existe des Tables ou figurent des valeurs de constantes. Ces valeurs sont
cependant réservées a un public spécialisé et ne figurent des lors pas dans nos Tables
de constantes.

_

La méthode de van’t Hoff

Cette méthode s’applique aussi a une équation de la forme : v =k - [A]% - (BB qu’on
réduit :

—soit a I’expression v = k” - [A]% lorsque k’ =k - [B][3 ([B] est constante) et on suit
[A] au cours du temps ;

— soit a 'expression v =k’ - [B]B lorsque k> =k - [A]% ([A] est constante) et on suit
[B] au cours du temps.

On mesure, dans les deux cas, la vitesse instantanée en prenant le coefficient angulaire

de la tangente au temps considéré sur la courbe de décroissance du réactif (soit A, soit
B) en fonction du temps.

T [A], (mol-L™)

(Al v,

Temps (s)
Ensuite, on linéarise I’expression réduite (v = k* - [A]%) en passant aux logarithmes
népériens.
Inv, . =Ink’+oln[A]

Les vitesses instantanées mesurées ci-dessus sont ensuite portées sur le graphe

Inv, . =f(n[A])
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-

In [A]

Le coefficient angulaire de la droite est €gal a I’ordre par rapport a A. L’ordonnée a
I’origine permet de trouver la constante apparente k’. Cette méthode est avantageuse car
elle permet d’avoir acces a deux parametres simultanément, o et k’.

Pour trouver la valeur de la constante k, on doit réaliser I’expérience qui consiste a
suivre [A] = (1) plusieurs fois, en choisissant a chaque fois, des valeurs de concentration
de B en exces, différentes.

Ainsi, pour une concentration de B €gale a [B]; : In v, ; =Ink’; + ot In [A]

Pour une concentration de B égale a [B], : In v, ., =Ink’ + ot In [A]

Pour une concentration de B égale a [B]; : In v =Ink’; + o In [A]

inst3 —
Ensuite, on linéarise I'expression kK” =k - [BIP, en prenant le logarithme népérien :

Ink’=Ink + B In [B]

In k est I’ordonnée a I’origine de la droite, obtenue en portant In k’ = f(In [B]).
Le coefficient angulaire donne la valeur de J3.

In k’

In k

-

In [8]

On obtient par cette méthode, les trois paramétres inconnus (o, B, k) qui permettent
de définir I’équation cinétique.

Rappelons, que le choix de la méthode (intégration, vitesse initiale ou van’t Hoff) est
laissé€ a I’appréciation de I’expérimentateur.

_

Les facteurs affectant la vitesse de réaction

La mesure de la vitesse de réaction repose sur la détermination expérimentale de la compo-
sition chimique du mélange réactionnel a divers moments au cours de la réaction. Le
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choix du constituant n’a aucune importance : en général, on choisit le constituant le plus
facile a doser (exemple : un gaz ou un produit coloré).

Lorsqu’on mélange deux compos€s, plusieurs réactions peuvent souvent se produire
simultanément : les réactions observées sont celles qui s’effectuent le plus rapidement.
Il est néanmoins possible d’influencer le cours d’une réaction chimique en controlant les
facteurs qui affectent la vitesse de réaction, appelés facteurs cinétiques.

La vitesse de réaction dépend :

— de la concentration, de la nature et de I’état physique des réactifs mis en présence ;

— de la température ;

— de la nature du solvant (si la réaction s’effectue en solution) ;

— de la présence de substances étrangeres (catalyseurs ou inhibiteurs).

_

Le role des réactifs

Les réactifs chimiques peuvent influencer la vitesse de réaction de différentes manieres :
par leur nature, leur état physique et leur concentration.

La nature chimique des réactifs

Bien que les deux réactions ci-dessous soient similaires d’un point de vue stoechiomé-
trique et qu’elles concernent des éléments appartenant a la méme période, elles présentent
une différence de vitesse appréciable. Ceci démontre clairement que la nature des atomes
mis en jeu joue un role important.

Exemple : 2 NO(g) + O5(g) = 2 NO,(g) — réaction rapide a 25 °C
2CO(g) + O5(g) > 2 CO4(g) — réaction tres lente a 25 °C
La nature du réactif influence également les ordres partiels :
H,(g) + I,(g) > 2 HI(g) —v=k-[Hy]'[L,]!
H,(g) + Bry(g) > 2 HBr(g) ~v=k[Hyl" - [Bry]"?2
En milieu aqueux :
MnO, + Fe2t — .. — rapide
MnO,” + C,0 42‘ — ..... —lente (rupture des liaisons de I’anion oxalate)

L’état physique des réactifs
En milieu hétérogene, c’est-a-dire si les deux réactifs se trouvent dans des phases
différentes, la réaction se passe a I'interface entre les deux phases. En conséquence, dans
de tels systemes, la vitesse de réaction augmente avec 1’accroissement de la surface de
contact disponible. Ainsi, un bloc de fer solide s’oxyde trés lentement a I’air. Par contre,
a I’état de poudre fine, lorsque les grains offrent une surface spécifique de contact
importante, il s’oxyde si facilement qu’il peut briler spontanément.
Exemple : Personne ne considére la farine comme potentiellement dangereuse.
Néanmoins, une poudre de farine finement pulvérisée peut s’enflammer sponta-
nément et faire exploser les silos a grains. En se basant sur le méme principe, on
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se débarrassera plus rapidement d’une migraine en prenant une aspirine broyée
ou dissoute plutdt qu’une aspirine en comprime.

En solution, I’agitation qui active le transport des réactifs a I'interface des deux phases
accélere aussi la réaction.

La concentration des réactifs

Considérons la réaction suivante en phase aqueuse a 25 °C :
BrO;~(ag) + 5 Br(aq) + 6 H*(ag) — 3 Bry(ag) + 3 H,0())

La vitesse de la réaction peut €tre suivie soit en mesurant la disparition de BrO5™ ou
de Br~ en fonction du temps, soit en suivant I’apparition de Br,.
Si les résultats expérimentaux suivants sont obtenus :

= - o Vitesses
EXpériences (mgii-)  (mol L) mol L), Jnitales
1 0,10 0,10 0,10 1,2-1073
2 0,20 0,10 0,10 2,4.103
3 0,10 0,30 0,10 3,5-1073
4 0,20 0,10 0,15 54-1073

On voit, d’apres ce tableau, que la vitesse de la réaction dépend des concentrations
initiales mises en jeu pour les différents réactifs et qu’une réaction est d’autant plus rapide
que les concentrations initiales en réactif(s) sont élevées.

_

Les effets de solvant

La plupart des réactions chimiques ont lieu en solution et on constate que, dans certains
solvants, leur vitesse peut €tre considérablement augmentée. Ces effets de solvant sont
délicats a interpréter car ils dépendent a la fois de la nature du solvant mais aussi des
réactifs considérés.

Ainsi, d’une maniere générale, en milieu polaire et ionique, les solvants interviennent
a la fois par leur constante diélectrique (exemple : si elle est élevée, la dissociation
ionique est facilitée) et par le pouvoir de solvatation des molécules et des ions formés
lors de la mise en solution. Dans le cas de réactions mettant en jeu des ions, on constate
que lorsque ceux-ci sont solvatés, ils sont entourés de molécules qui les « lestent » et
modifient leur champ électrique. D’ autre part, par effet de cage, le solvant peut exercer
une barriére physique vis-a—vis de la diffusion des produits réactionnels, et ce d’autant
plus efficacement que le solvant est visqueux. Cet effet a également pour conséquence
de masquer la charge portée par I’ion et de diminuer les interactions de Coulomb (voir
chapitre 5).

A titre d’exemple, pour la réaction en milieu aqueux : C,HsI + N(C,Hs); = [N(C,Hs) 4]"‘ I~
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Constante cinétique

Solvant Constante diélectrique relative (k) a 100 °C
Hexane 1,88 1
Benzéne 2,27 80
Chlorobenzéne 5,63 332
Acétone 20,7 530
Nitrobenzéne 34,8 2 766

_

L’effet de la température

Dans la quasi-totalité des cas, une €lévation de température augmente la vitesse des
réactions chimiques.

Il est généralement admis que la vitesse est multipliée par un facteur 2 si la tempéra-
ture augmente de 10 °C (regle de van’t Hoff). Sur base de ce facteur, une €lévation de
température de 100 °C multiplie la vitesse de réaction par environ un facteur mille. C’est
la raison pour laquelle les mesures de vitesse de réaction doivent étre réalisées a une
température constante soigneusement controlée. Aussi, la valeur d’une vitesse (ou une
constante de vitesse) n’a de signification que si la température est précisée.

Selon Arrhénius, une augmentation de 10 °C augmente la vitesse d’une réaction d’un
facteur 2 a 4.

C’est par I'intermédiaire de la constante cinétique (k) que la température influence
une réaction chimique.

~F
La dépendance est donnée par la relation d’ Arthénius : k = A - exp(R—}fJ

E, est I’énergie d’activation de la réaction (en kJ - mol~!) ; R : la constante des gaz
parfaits (8,314 J - mol~1 - K1) ; A : un facteur pré-exponentiel dont le sens physique est
défini par la théorie des collisions (voir fiche 11) ; T : la température (en K).

_

La théorie des collisions

D’une maniere générale, une réaction élémentaire bimoléculaire (c’est-a-dire une réac-
tion qui se passe en une seule étape entre deux molécules) :

A—A+B—B—>2A—B
ne peut avoir lieu que si les réactifs entrent fréquemment en collisions avec une énergie

cinétique suffisante et une orientation précise, de maniére a pouvoir rompre les liaisons
dans les composés A — A et B— B pour former deux nouvelles liaisons A — B.
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Le facteur de fréquence (2)

A une température donnée, la fréquence des collisions (Z) par lesquelles se réalise une
réaction élémentaire est d’autant plus grande que la concentration en especes concernées
est importante : plus les molécules sont nombreuses dans un volume donné, plus elles
ont de chances d’entrer en collision. La vitesse de réaction est donc proportionnelle a
cette fréquence.

Cependant, parmi les collisions, certaines sont efficaces alors que d’autres ne le sont
pas. Si toutes les collisions donnaient effectivement lieu a une réaction, les vitesses
de toutes les réactions en phase gazeuse seraient a peu pres les mémes a 25 °C et trés
élevées 1 ~ 1- 102 mol - L~! - s71. Toutes les réactions seraient pratiquement instantanées,
ce qui n’est pas le cas. Les vitesses réelles des réactions sont variables, mais elles sont en
moyenne de 1 - 10192 1 - 10'2 fois plus faibles que cette prévision. Ceci démontre bien
que toutes les collisions ne sont pas suivies d’effet et que beaucoup d’entre elles sont
inefficaces. On admet généralement qu’environ une collision sur 1 - 1010 « déclenche »
effectivement une réaction. Les autres collisions, c¢’est-a-dire presque toutes, s’ assimilent
a de simples chocs élastiques. Mal orientées, ou pas suffisamment énergétiques, les
molécules rebondissent les unes sur les autres comme des boules de billard et repartent
dans des directions différentes, en ayant éventuellement réparti différemment leur énergie
cinétique, mais sans avoir réagi et conduit a la formation de produits.

Le facteur d’orientation (P)

Les atomes entre lesquels va s’établir une liaison doivent s’approcher suffisamment
I’un de I’ autre pour que leurs nuages électroniques puissent se recouvrir. Cela nécessite
au moment du choc une orientation appropriée des molécules comme le montre la figure
ci-dessous.

Pour la réaction : NO(g) + NO5(g) = 2 NO,(g)

.' Inefficace 7
= ' Inefficace
Py . Inefficace

. ‘ Inefficace
“ —_— ‘ Bonne
. orientation

Efficace

Mauvaise
orientation

Les collisions, dont I’ orientation (P) et la fréquence (Z) obéissent aux lois du hasard,
ne satisfont pas nécessairement aux conditions de collisions optimales. L.’ importance
de ces facteurs est variable et ils peuvent contribuer de facon significative a réduire la
vitesse de la réaction. Ces deux facteurs constituent le terme A de 1’équation d’ Arrhénius.

A=P-Z
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Le facteur A représente, en fait, la vitesse que prendrait la réaction chimique si son
énergie d’activation était nulle.

_

L’énergie d’activation

Pour étre efficace, outre le facteur de fréquence et le facteur d’orientation au moment
du choc, la collision doit étre suffisamment violente (€nergétique). Au moment du choc,
les molécules doivent en effet posséder une €nergie cinétique suffisante leur permettant
de surmonter les forces de répulsion qui se manifestent entre elles aux courtes distances,
pour pouvoir entrer en interaction €lectronique. Sinon, elles ne font que rebondir 1’une sur
I’autre. L’énergie des molécules doit donc étre suffisante pour permettre 1’ interpénétration
des nuages €lectroniques des deux especes impliquées dans la collision.
Ainsi, pour la réaction : NO,Cl(g) + Cl(g) > NO,(g) + Cl,(g)

Choc inefficace

Or, dans un gaz comme en solution, toutes les molécules ne possédent pas la méme
énergie cinétique a une température définie. Il y a donc, a chaque température, des
molécules inactives et des molécules aptes a réagir au cours d’une collision. Les molé-
cules qui réagissent sont celles dont I’énergie cinétique est suffisante pour provoquer un
choc efficace. Il existe donc toujours une énergie seuil. Et, comme le montre la figure
ci-dessous, plus la température est élevée, plus la fraction de molécules possédant une
énergie cinétique €gale ou supérieure a cette énergie seuil (aussi appelée énergie d’acti-
vation) est grande et plus la vitesse de la réaction est élevée.

A Fraction de molécules

L N

Y

cin seuil Ecinélique
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-E
Cette fraction de molécules est proportionnelle a exp[m‘i‘) (facteur de Boltzmann).

Si on relie cette énergie d’activation a la répartition statistique des molécules en fonc-
tion de leur énergie propre, on constate que plus cette barriere est basse, plus grande est
la proportion de molécules ayant une énergie propre supérieure a I’énergie d’activation
nécessaire pour entrer en réaction.

L’énergie d’activation est donc définie comme I’énergie cinétique minimale que doit
présenter une molécule au moment du choc pour que celui-ci soit efficace et que puisse
se former un complexe activé.

A B A—B
|+ | — +

A B A—B
Réactifs Complexe Produits

activé

Pour une réaction élémentaire (qui se fait en une étape), dans le diagramme d’énergie
potentielle ci-dessous, I’énergie d’activation est I'énergie qu’il faut fournir aux réactifs
pour leur permettre de franchir la barriére du complexe activé (état de transition instable
de durée de vie bréve).

Le complexe activé est un intermédiaire de réaction, ol les liaisons au sein des molé-
cules de réactifs sont partiellement détruites au profit de la formation de nouvelles liaisons
entre les réactifs pour former des molécules de produits.

AE, (k]) Complexe
activé #

Réactifs
AH

réaction

Produits

L.
»

Chemin réactionnel

Ce profil est caractérisé par un AH ¢, .. . < 0 et se rapporte donc a une réaction
exothermique. Un profil analogue est envisageable pour une réaction endothermique

auquel cas, AH ;, ... > 0.

Cette représentation décrit le profil énergétique d’une réaction chimique élémentaire
c’est-a-dire qui se passe en une seule étape. Elle montre la maniére dont varie I’énergie
potentielle en fonction d’un parametre appelé chemin réactionnel ou progression de la
réaction.

Les produits et les réactifs sont dans un creux, un minimum de la courbe ou puits de
potentiel, indiquant la stabilité de ces composés. Entre les deux, la courbe passe par
un maximum d’énergie potentielle, supérieure a celle des réactifs et des produits. Ceci
correspond a ce qu’on appelle I’état de transition. C’est un €tat instable dans lequel les
liaisons des réactifs sont en cours de rupture, et celles des produits en cours de forma-
tion, ou les deux. Ce profil indique I’énergie a fournir aux réactifs pour leur permettre
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de passer la barricre énergétique de 1’état de transition, (complexe activé) et former les
produits de réaction.

Le chemin réactionnel désigne le parcours de moindre €nergie permettant aux réactifs
d’évoluer vers les produits. Ce chemin étant indépendant du sens de la réaction, il doit étre
le méme pour la réaction inverse. C’est un postulat appel€ principe de micro-réversibilité.

Si la réaction est une réaction complexe, c’est-a-dire se déroulant en plusieurs étapes,
le profil réactionnel suit I’évolution suivante, par exemple, pour une réaction s’effectuant
en deux étapes :

e o 2 e

s 3
Complexe activé 2 #

1re étape

A
r R

Complexe activé 1 #

Labile

Produits

-
>

Chemin réactionnel

La courbe fait apparaitre deux complexes activés (deux €tats de transition), deux éner-
gies d’activation et passe par la formation d’une espéce labile.

Le labile est un intermédiaire de réaction. Il apparait au cours de la premiére étape
pour disparaitre aussitdt au cours de la deuxieme étape. Il ne peut étre isolé que par des
techniques spectroscopiques de pointe et n’apparait des lors pas dans I’équation steechio-
métrique de la réaction.

Dans ce profil, comme E P S la vitesse moyenne de la réaction sera déterminée
par la vitesse de la deuxiéme étape qui sera 1’étape la plus lente ou I’étape déterminante.

L’énergie d’activation est toujours une grandeur positive et son ordre de grandeur
moyen est de ~ 50 kJ - mol~!. Ainsi, plus I’énergie d’activation est grande, plus I’effet
de la température sur la vitesse sera important.

L’énergie d’activation se détermine expérimentalement. 11 suffit pour cela de
mesurer deux constantes de vitesse (k; et k,) a deux températures différentes (7' et T,

respectivement) :

—E —F
k; = A-ex (—a)etk =A-ex (—a)
1 P RT 3 P RT,
En prenant le logarithme népérien du rapport des deux membres de ces équations on
trouve :
Es 11
"LTTR G
On peut également utiliser la méthode graphique si on dispose de plusieurs valeurs de
k a différentes températures en passant aux logarithmes népériens :

Eﬂ
lﬂk—lﬂA—W
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Graphiquement, on porte In k = f (1/7).
Aln k
In At

-

VT (KY)

La pente de la droite permet de calculer E, et I’ordonnée a I’origine la valeur de A.

L’effet principal d’une élévation de température sur les réactions chimiques est d’ac-
croitre la proportion de chocs efficaces, en augmentant I’énergie cinétique moyenne
des molécules. Notons qu’une élévation de température augmente 1’agitation molé-
culaire et, par conséquent, augmente aussi la fréquence de collisions (augmentation
du facteur pré-exponentiel Z). Cet effet reste cependant limité puisque le rapport des

fréquences de collisions a deux températures est proportionnel a ' (voir expression
T
de Maxwell-Boltzmann).

Entre 25 °C et 100 °C, la fréquence de collisions est généralement multipliée par un
facteur 1,12, alors que la vitesse des réactions est couramment multipliée par 100, voire
beaucoup plus. Cette contribution est donc totalement masquée par les effets résultant
d’une augmentation de la fraction de molécules capables de franchir la barriere de poten-
tiel de I’état de transition.

_

L’ajout de substances étrangeres

Pour diverses raisons, on peut étre amené a vouloir accélérer ou ralentir une réaction
chimique, sans avoir a modifier la température. On fait alors appel a des catalyseurs ou
a des inhibiteurs selon le cas.

Un catalyseur est une substance qui accélere une réaction chimique mais n’apparait
pas dans le bilan steechiométrique et ne change pas la constante d’équilibre. Introduit
en petites quantités, le catalyseur modifie le profil énergétique (chemin réactionnel) de
la réaction pour passer des réactifs aux produits en diminuant I’énergie d’activation. De
cette facon, pour une méme température, on augmente la proportion de molécules qui
ont I’énergie suffisante pour réagir. Il est spécifique d’une réaction donnée.
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A Fraction de molécules

T U N

A\

>

E, avec catalyseur E_ sans catalyseur

Si la réaction se produit dans un milieu homogene, ¢’est-a-dire ot tous les réactifs
sont dans un méme état physique, la catalyse est homogene et son mécanisme peut étre
représenté comme suit pour I’équation: aA+bB —>cC+dD

1™ étape : a A + catalyseur — Labile + ¢ C

2¢ étape : Labile + b B — d D + catalyseur

Le profil énergétique se présente sous la forme :

AE, () E

a

Sans catalyseur

______ Avec catalyseur

Produits
AHr >0

Réactifs

Chemin réactionnel

Les deux énergies d’activation de la voie catalysée correspondent aux deux étapes du
mécanisme proposé. Leur valeur est de loin inférieure a la valeur de I’énergie d’activation
de la voie non catalysée.

La vitesse de la réaction catalysée sera donc beaucoup plus élevée.

Notons que certaines réactions en phase gazeuse peuvent étre catalysées par des surfaces
métalliques (Pt, Ni). Dans ce cas, on parle de catalyse hétérogene. La catalyse enzyma-
tique est une forme de catalyse hétérogene, ou les catalyseurs sont des enzymes d’une
trés grande spécificité.

Un inhibiteur est un composé dont I’action est d’inhiber (c¢’est-a-dire de ralentir ou
d’arréter) une réaction chimique. Il agit de maniére plus ou moins importante sur la vitesse
de réaction et présente une action contraire a celle d’un catalyseur.

Les inhibiteurs sont souvent utilis€s dans les réactions de polymérisation a des fins de
contréle ou de stabilisation, entre autres. Ils peuvent étre également ajoutés a différents
réactifs chimiques pour éviter les réactions indésirables, induites par des températures
élevées, la présence de dioxygene (comme lors d’une corrosion) ou de rayons ultraviolets.
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Les mécanismes de réaction

L’équation-bilan d’une réaction ne caractérise que 1’état initial et I’état final du systeme
chimique qui évolue mais ne donne aucune indication sur « ce qui se passe » pendant la
réaction : comment les molécules de réactifs entrent en contact, si la réaction s’effectue
en une ou plusieurs étapes, si les ruptures et les formations des liaisons ont lieu en méme
temps, etc.

Les réponses a ces questions impliquent une connaissance du mécanisme de la réaction
ou mécanisme réactionnel.

Un mécanisme réactionnel est un enchainement de réactions élémentaires (en 1 seule
étape), par lequel une transformation chimique se produit.

Bien que, pour la plupart des réactions, seul le bilan global (transformation des réactifs
en produits) soit observable directement, différentes expériences peuvent donner acces
a la séquence possible des étapes du mécanisme.

Un mécanisme réactionnel décrit en détail ce qui se passe exactement a chaque étape
d’une transformation chimique. Il décrit quelles liaisons sont rompues et dans quel ordre,
quelles liaisons sont reformées et dans quel ordre, ainsi que la vitesse relative de chaque
étape. Un mécanisme réactionnel complet fournit aussi la quantité de chaque réactif
consommeé et celle de chaque produit formé. Le mécanisme décrit chaque €tat de tran-
sition et chaque intermédiaire réactionnel. Il met en jeu les réactifs et les produits, mais
également d’autres especes chimiques tres réactives et de courte durée de vie qui se
forment de maniere transitoire au cours de la réaction puis se détruisent, de sorte qu’elles
n’apparaissent pas dans le bilan global de la réaction : les labiles.

Considérons la réaction suivante : CO(g) + NO,(g) > CO,(g) + NO(g)

On peut montrer expérimentalement que la cinétique de cette réaction est une réaction
d’ordre 2, régie par la loi de vitesse suivante : v=Xk - [N02]2

La forme de cette €quation cinétique suggeére que 1’ordre par rapport au CO est €gal a
0 et que I’étape cinétiquement déterminante implique une réaction entre deux molécules
de NO,. Comme la vitesse est controlée par I’étape cinétiquement déterminante, un
mécanisme possible, conforme a cette loi de vitesse, pourrait étre le suivant :

k!
2NO, = NO;+NO
k,
NO; + CO — NO2 + CO2

Lorsqu’on écrit les étapes d’un mécanisme, on fait abstraction des états physiques des
substances engagées.

Chaque étape du mécanisme est une étape élémentaire ou acte élémentaire, possédant
sa propre loi de vitesse conforme a sa molécularité. En effet, pour un acte élémentaire,
I’ordre de la réaction est égal a la molécularité, c’est-a-dire aux coefficients steechio-
meétriques des especes considérées. Ainsi :

— 1™ étape : v; =k, - [N02]2

— 2% étape : v, =k, - [NO;4] - [CO]

Dans ce cas précis, on voit que I’étape la plus lente est nécessairement la premicre €tape
(v=v,), puisque c’est elle qui correspond a la loi des vitesses obtenues expérimentalement.
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L’étape la plus lente impose sa vitesse a I’ensemble des actes élémentaires du méca-
nisme. La deuxieme étape sera plus rapide. Pour comprendre le role de I’étape lente,
I’analogie suivante peut aider & mieux saisir ce concept :

Rapida Lente

Rapide Rapide

Lente Rapide
= =

Le remplissage du bécher se fera a la méme vitesse dans I'expérience A et dans 1’expé-
rience B. La vitesse de déversement dans le bécher sera celle qui évitera tout débordement
lors du remplissage des entonnoirs. L’entonnoir de plus petite capacité sera donc celui
qui conditionnera la vitesse de remplissage et ce, quel que soit I’endroit ot on le place.

Dans le cas du mécanisme : 2 NO2 - NO3 + NO
NO3 +CO — NO, + CO,

quand on détermine I’€quation cinétique globale de la réaction, on constate que 1’équa-
tion correspond a I’équation cinétique de la premicre étape. C’est cette étape qui est des
lors la plus lente et qui détermine la vitesse de réaction, c¢’est elle qui est donc cinéti-
quement déterminante. Comme il s’agit d’une collision entre deux molécules NO,, on
dit que la réaction est bimoléculaire. Si on additionne les deux étapes, on retrouve la
réaction globale. Dans cette réaction, NO; joue le role de labile. Une réaction qui procede
en plusieurs étapes est aussi appelée réaction complexe.

En conclusion, le mécanisme réactionnel est une reconstitution présumée, a I’échelle
microscopique, d’une réaction chimique détaillée dans le temps. Si on peut croire a la
vraisemblance de certains mécanismes, beaucoup demeurent inconnus. Pour la majo-
rité, ils ne sont souvent que des approximations valables dans seulement quelques cas
spécifiques.



Entrainement

QCM

Aspect qualitatif

m Pour la réaction A + 2 B — 2 C, I'équation cinétique pour la formation de C est
égale a:

O a.v=k-[A]-[BI2 Qc v=k:[C]?/[A]-[B]?
a b.v=k-[Al-[B] Qd v=k-[A]?[B]
0 e. Impossible a déduire a partir des données fournies. {

Si les concentrations sont mesurées en mol - L™! et le temps en minutes, les unités
de la vitesse seront exprimées en :

Ja. mol- LT min! Oc.