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La premiére question qui vient a I’esprit du lecteur potentiel
vis-a-vis d’un nouveau manuel de chimie générale est la
suivante : en quoi ce livre diffeére-t-il de tous ceux que je pos-
sede déja 7 Bien que ce traité ne soit révolutionnaire ni par le
contenu ni par le style, il se distingue des autres a plusieurs
égards. Le lecteur remarquera d’abord qu’il comporte
davantage d’illustrations et de figures que tout autre. Etant
donné que les premiers cours de chimie générale reposent
habituellement sur une approche descriptive et peu mathé-
matique, les nombreuses illustrations et photographies cons-
tituent un apport précieux.

Grice 2 son orientation délibérément ax€e sur la résolu-
tion de problémes, ce volume permet d’expliquer 4 I’€leéve
comment aborder et résoudre efficacement les problémes
chimiques, puisqu’on lui montre comment utiliser une ap-
proche réfléchie et logique av lieu de mémoriser des mé-
thodes de résolution.

Ce manuel propose en outre une intégration de la chimie
descriptive et des principes chimiques. Les théories chi-
miques sont en effet stériles et sources de confusion si on ne
présente pas en méme temps les observations qui leur ont
donné naissance, et I’énumération des faits sans aucune
mention des principes qui les expliquent est lassante pour le
lecteur novice. Les observations et les théories doivent par
conséquent étre intégrées pour que la chimie devienne
intéressante et intelligible. Par ailleurs, dans les chapitres qui
traitent systématiquement de la chimie des éléments, on
insiste sans relache sur les correspondances qui existent
entre les propri€tés et les théories. En fait, tout au long du
livre, on met I’accent sur les théories ; comment on les €éla-
bore, comment on les met & I’épreuve, quels enseignements
on en tire lorsqu’elles ne résistent pas aux €preuves. On
présente les modeles théoriques selon un ordre logique:
ainsi, on expose d’abord les observations appropriées, afin
de montrer pourquoi on a créé telle ou telle théorie. Paral-
lelement, on tente de toujours décrire la chimie comme une
activité humaine effectuée par des étres humains réels, dont
on présente les portraits soit dans le texte et les figures, svit
dans les IMPACTS, ces mini-monographies insérées dans
les chapitres.

Les exercices de fin de chapitre sont regroupés par
themes. Bien qu’on y mette 1’accent sur les principes fonda-
mentaux, on les présente le plus souvent dans un contexte

d’application de la chimie 2 la vie courante, ce qui les rend
plus int€ressants pour les éleves et permet d’introduire
davantage de chimie descriptive. Les exercices supplémen-
taires, qui ne sont pas regroupés par thémes, sont en général
plus difficiles a résoudre. Les €léves peuvent ainsi 8’ exercer
a identifier les différentes applications des concepts exposés
dans chaque chapitre et  faire la synthese de ces concepts.

Il est vrai que I’apprentissage de la chimie n’est pas chose
facile ; presque tout le monde semble d’accord sur ce sujet.
En fait, apprendre la chimie peut s’avérer si frustrant que
vous pouvez aisément perdre de vue I'importance réelle et
I’intérét de cette matiére. Or vous pouvez apprendre la
chimie, et méme tirer du plaisir de cette activité, si vous
comprenez qu’en ce domaine la subtilité est plus efficace
que la force brutale. La difficulté de 1I’étude de la chimie ne
découle pas de la complexité des concepts chimiques, mais
du fait qu’on y traite de systemes complexes. Avant de
résoudre un probléme, il faut filtrer un grand nombre d’in-
formations afin de découvrir lesquelles sont les plus appro-
priées. 1l n’existe aucune solution de remplacement a une
réflexion qui tient compte de toutes les données.

Le but principal de ce livre est, bien siir, de vous aider a
apprendre la chimie. Toutefois, ce but principal est €troite-
ment associé i deux autres: vous révéler I’importance et
I’intérét du sujet; vous enseigner a réfléchir «a la maniére
d’un chimiste ». Pour résoudre des problémes complexes, le
chimiste recourt a la logique, 4 la méthode «essais et
erreurs», 4 ’intuition et, par-dessus tout, a la patience. Le
chimiste est habitué & commettre des erreurs; I’important,
c’est qu’il tire des lecons de ses erreurs, qu’il revérifie et cor-
rige les prémisses, et qu’il essaie de nouveau. Le chimiste se
passionne pour les énigmes qui semblent échapper a toute
solution.

Le non-chimiste peut tirer parti de cette attitude du
chimiste, puisque le fait de résoudre des problémes est
important dans toutes les professions et dans tous les
domaines. On peut donc transposer dans la «vraie vie» les
techniques utilisées pour résoudre des problémes de chimie.
Voila pourquoi je suis convaincu que I’étude de la chimie
peut apporter beaucoup, méme a quelqu’un qui ne désire pas
devenir chimiste, parce qu’elle permet de comprendre de
nombreux phénoménes fascinants et importants, et parce
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qu’elle constitue un excellent entrainement pour exercer ses
habiletés a résoudre des problémes.

Ce manuel tente de présenter la chimie an novice de fagcon
sensée. La chimie ne découle pas d’une «vision inspirée» :
elle est née de nombreuses observations et de plusieurs ten-
tatives, basées sur le raisonnement logique — et sur les essais
et les erreurs —, d’expliquer ces observations. Dans ce livre,
on aborde les concepts «naturellement»: on y présente
d’abord les observations, puis on construit les théories qui
permettent d’expliquer ces observations.

Les théories occupent une place tres importante dans ce
volume, et on en montre a la fois les avantages et les limites.
La science y étant présentée comme une activité humaine et,
par conséquent, sujette aux faiblesses humaines normales,
on traite aussi bien de ses revers que de ses succes.

L’approche systématique de la résolution des problémes
constitue un autre axe important de ce manuel. En effet,
apprendre, ce n’est pas simplement mémoriser des faits.
C’est pourquoi les personnes qui bénéficient d’une bonne
formation savent que les connaissances factuelles ne cons-
tituent qu’un point de départ, une base permettant de
résoudre les problémes de fagon créative.

J’ai tenté de rendre aussi claires que possible les notions
présentées dans ce livre. Toutefois, 1’apprentissage de la
chimie exige une étude sérieuse: plusieurs lectures atten-
tives du texte, I’examen approfondi des exemples et la réso-
lution des exercices de fin de chapitre assignés par votre pro-
fesseur. (Les réponses aux exercices numérotés en couleur
figurent a la fin du volume.)

Il est important que vous tentiez de tirer le meilleur parti
possible de ces exercices. Pour ce faire, vous ne devriez pas
vous contenter d’obtenir simplement 1a bonne réponse, mais
tenter de comprendre le processus qui vous a permis d’en
arriver a cette réponse. Le fait de mémoriser comment
résoudre des probleémes particuliers n’est certes pas une
bonne facon de vous préparer a un examen. En effet, puisque
les systemes chimiques sont complexes, une petite variation
dans les données peut faire en sorte qu’un probleéme qui sem-
ble similaire & celui que vous avez mémorisé requiére finale-
ment upe solution trés différente. Mémoriser une solution
type pour chaque probleme potentiel demande trop de
mémoire. Pour réussir, il vaut mieux que vous soyez per-
suadé que chaque situation est unique, et qu’elle exige par
conséquent une approche raisonnée : examinez les données,
pUiS recourez aux concepts que vous avez appris, ainsi qu’a
une approche systématique et logique, pour rechercher la
solution. Développez votre confiance en vos capacités de
raisonner ; ne recoureZ pas a la mémorisation désespérée de
tout ce qui vous tombe sous la main. Bien str, vous ferez des
erreurs en tentant de résoudre ces exercices ; mais 1'impor-
tant, c’est d’apprendre a partir de ces erreurs. La seule fagon
d’accroitre votre confiance en vous, c’est d’effectuer un
grand nombre d’exercices et, a partir de vos difficultés, de
diagnostiquer vos faiblesses.

Soyez patient, soyez réfléchi et faites porter vos efforts sur
la compréhension plutdt que sur la mémorisation. Je vous
souhaile une session a la fois satisfaisante et intéressante.

Plusieurs personnes ont apporté une contribution importante a
la production de ce manuel. Je souhaite particuliérement re-
mercier Richard Stratton pour son enthousiasme, ses connais-
sances et son bon sens. Je désire également remercier Cathy
Brooks, directrice principale a la production, dont le profes-
sionnalisme et les facultés d’organisation m’ont permis de
mener 2 terme cette tiche qui me paraissait impossible. Je dois
beaucoup a June Goldstein, Ken Brooks, Don DeCoste et 2 ma
femme Susan Arena Zumdahl.

Je m’en voudrais d’oublier I’excellente équipe d’Houghton
Mifflin : Jill Haber, Jodi O’Rourke, Sharon Donahue, Ken Holl-
man et Janet Theirer.



Cette deuxieme édition québécoise du manuel de Steven
S. Zumdahl est tirée de la quatrieéme édition américaine.
Pourquoi a-t-on décidé de produire cette nouvelle traduc-
tion, alors que la version précédente satisfaisait un si grand
nombre de professeurs du collégial ?

Affirmons d’abord que ceux qui connaissent et apprécient
cel ouvrage y retrouveront toutes les qualités qui en ont fait
un best-seller dés son introduction au Québec en 1988: de
nombreuses illustrations, la plupart du temps en couleurs;
un contenu pertinent pour notre programme de Chimie 101 ;
une approche pédagogique efficace caractérisée par la
présence de nombreux exemples, tableaux récapitulatifs et
résumés de méthodes de résolution: une intégration cons-
tante de notions de chimie descriptive; de nombreux
IMPACTS pour mettre la matiére en relation avec la vie
courante et les techniques de pointe.

Mais a ces forces de la premiére édition se sont ajoutées
de nombreuses améliorations. Signalons d’abord que 1'illus-
tration est beaucoup plus riche (réactions chimiques, mo-
deles atomiques et moléculaires. etc.). Ensuite, certaines
sections ont ét€ complétement refaites, par exemple celle sur
la nomenclature des composés inorganiques, et plusieurs
IMPACTS se sont ajoutés. Finalement, beaucoup de modifi-
cations ont été apportées aux exercices de fin de chapitre.

Ces exercices, justermnent, sont deux fois plus nombreux
que dans la premiere version et ont été systématiquement
redivisés en six catégories: vous y trouverez d’abord les
Questions a discuter en classe, congues pour étre abordées
par petits groupes et faire exprimer par les éléves leurs pré-
conceptions face 4 un phénomene physique ou chimique; la

presque totalité de ces questions sont nouvelles. [.a deu-
xi¢me catégorie regroupe les Questions dans lesquelles I’ au-
teur demande aux éléves de définir certains concepts, de jus-
tifier des affirmations, d’expliquer des tendances, etc. En
troisieme lieu, on trouve les Exercices proprement dits, sou-
vent pairés en exercices similaires, dans lesquels les éleves
sont appelés a appliquer des formules ou des notions pré-
cises; les éleves sont dirigés vers ces exercices & mesure
qu’ils progressent dans le chapitre. Finalement, sont réunis a
la fin des Exercices supplémentaires portant sur I’ensemble
de la matiere, des Probléemes défis invitant les éléves a se
dépasser et un Probleme de syntheése faisant appel 2
plusieurs concepts el techniques de résolution. Comme vous
le découvrirez bien vite, Steven Zumdahl a fait un travail
remarquable du c6té des questions de fin de chapitre !

Toutes ces améliorations expliquent donc pourquoi il
valait la peine de remplacer, aprés dix ans de loyaux ser-
vices, un excellent manuel par sa version plus moderne.
Notre reconnaissance va & plusieurs personnes pour cette
nouvelle parution: Maurice Rouleau, pour la qualité cons-
tante de sa nouvelle traduction; Ginette Duphily, pour la
minutie de sa révision ; et Pierre-Marie Paquin, directeur du
collégial et de I’universitaire chez CEC, pour la coordination
de ’ensemble de ce travail.

Toutes ces personnes et moi-méme espérons que ce nou-
vel ouvrage satisfera a vos exigences et qu’il deviendra pour
vous, et pour la prochaine décennie, un outil de choix en ce
qui concerne I’apprentissage de la chimie générale.

Jean-Marie Gagnon









2  (hapitre Un Les bases de la chimie

l'eau de ce ruisseau est com-
posée d'atomes d'hydrogéne et
d’oxygéne.

d'iridium et de niobium — des niveaux qui sont plus caractéristiques d'obijets extra-
terrestres que d'objels terrestres.

A partir de cette constatation, Alvarez a émis 'hypothése qu'un énorme
météorite pourrait avoir frappé la Terre voila 65 millions d’années, soulevant alors
tellement de poussiére que les dinosaures ont vu leur nourriture cesser de croitre
et ils en sont morts, presque instantanément & I'échelle géologique.

la chimie trouve également sa place dans I'histoire. Saviezvous que |'empoi-
sonnement au plomb a probablement joué un rdle trés important dans le déclin
de 'Empire romain? les Romains ont éié forlement exposés au plomb: leur po-
terie avait une glagure au plomb; leurs conduites d’eau étaient en plomb; ils pré-
paraient un vin cuit sucré en réduisant du jus de raisin dans des confenants en
plomb (une des explications du golt sucré de ce vin est la présence d'acélate
de plomb, appelé «sucre de plomb», qui se forme quand le jus est réduit). l'em-
poisonnement au plomb avec ses symptdmes de léthargie et de mauvais fonc-
tionnement cérébral pourrait avoir contribué au déclin de la société romaine.

la chimie est aussi apparemment frés importante en psychologie. Diverses
études ont monitré que de nombreux troubles de personnalité sont liés directement
au déséquilibre de certains oligoéléments dans l'organisme. Par exemple, des
études menées chez les prisonniers ont établi une corrélation entre leur faible taux
de cobalt et leur comportement violent; les sels de lithium se sont révélés trés ef-
ficaces dans le traitement de la maladie maniacodépressive. De plus, il vous est
certainement déja arrivé de dire que vous aviez des atomes crochus avec
quelqu'un. Des études laissent croire qu'il y a réellement des réactions chimiques
qui se produisent chez deux personnes atfirées I'une par I'autre. «Efre en amour»
cause apparemment des changements dans la chimie du cerveau; des produits
chimiques qui y sont synthétisés seraient responsables du sentiment euphorique
associé a une nouvelle relation. Malheureusement, ces effets semblent s'amenuiser
avec le temps, méme si la relation persiste et s'améliore.

L'importance de la chimie dans les interactions entre personnes ne devrait pas
nous surprendre. Rappelons que les insectes communiquent entre eux en émettant
et en recevant des signaux chimiques, qui sont des molécules appelées phé-
romones. Par exemple, les fourmis disposent d'un ensemble trés complexe de si-
gnaux chimiques pour signaler la présence de nourriture, de danger, efc. De plus,
diverses substances produites par les femelles pour atfirer le méle ont été isolées
et sont utilisées comme leurres pour contréler les populations d'insectes. Il ne serait
donc pas surprenant d'apprendre que les humains émettent également des si-
gnaux chimiques, et cela, inconsciemment. Tous ces sujets seront abordés plus
en détail dans les prochains chapitres.

C'est dire a quel point la chimie peut éfre intéressante et importante. le prin-
cipal but de ce livie est de vous aider a comprendre les concepts de la chimie
afin de mieux apprécier le monde qui vous entoure et d'étre plus efficace dans
la carriére que vous entreprendrez, quelle qu'elle soit. A ce stadei, il importe
de donner un apergu général de la chimie.

Apercu général de la chimie

La chimie s’intéresse fondamentalement & la fagon dont une substance se transforme
en une autre — comment une plante croit en absorbant de ’eau et du dioxyde de car-
bone, comment 1’étre humain fabrique les protéines dont il a besoin a partir de la
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Cet exemple illustre deux concepts fondamentaux de la chimie: 1) la matiere est
composée de divers types d’atomes ; 2) quand une substance se change en une autre,
c’est I’organisation des atomes a I'intérieur de chacune d’elles qui est modifiée.

C’est 1a I’élément central de la chimie, et nous traiterons ce sujet en profondeur
plus loin.

La science: une facon de comprendre la nature et ses changements

Comment abordez-vous les problemes que vous rencontrez dans la vie réelle ? Pensez
a votre trajet de la maison au college. Si vous demeurez dans une ville, la circula-
tion est certainement un probléme auquel vous étes confronté tous les jours. Com-
ment décidez-vous du meilleur trajet pour vous y rendre ? Si vous étes nouvellement
arrivé dans la ville, vous consultez une carte et cherchez les différentes facons de
vous y rendre. Ensuite, vous pouvez vous informer aupres de gens de la région pour
connaitre les avantages et les inconvénients de certains trajets. Fort de ces informa-
tions, vous allez probablement tenter de choisir 1a meilleure route. Cependant, vous
ne pourrez la trouver qu’en en essayant plusieurs et en comparant les résultats. Apres
quelques tentatives, vous serez probablement en mesure de choisir le meilleur chemin.
Ce que vous faites pour résoudre ce probleme de tous les jours, c’est ce que le scien-
tifique fait quand il étudie la nature ! La premiére étape a consisté a récolter des don-
nées pertinentes. Ensuite, vous avez prédit quelque chose et finalement, vous avez
testé votre prédiction. Cette démarche est essentiellement celle du scientifique:

1. Effectuer des observations (recueillir les données).
2. Faire une prédiction (formuler une hypothese).
3. Faire des expériences pour vérifier cette prédiction (vérifier ’hypothese).

Les scientifiques appellent cette fagon de procéder la méthode scientifique. On
I’abordera plus en détail a la section suivante. Une des plus importantes activités de
I’étre humain est précisément de résoudre des probléemes, des vrais et non des fictifs.
Des problemes qui comportent des aspects tout a fait nouveaux, auxquels vous
n’avez jamais ét€ confronté. Plus votre fagon de résoudre ces problémes sera créa-
tive, plus votre carriére el votre vie personnelle seront une réussite. Et I'une des
raisons pour apprendre la chimie est précisément de devenir meilleur dans la réso-
lution des probléemes. Les chimistes excellent dans ce domaine parce que, pour
maitriser la chimie, vous devez aussi maitriser 1’approche scientifique. Les pro-
blemes chimiques sont souvent trés complexes ; la solution n’est jamais claire ni évi-
dente. Il est méme souvent difficile de savoir par ol commencer.

La méthode scientifique

La science est une fagon d’obtenir des renseignements et de les organiser. Mais elle
n’est pas un simple ramassis de faits, elle est aussi une fagon de procéder pour
analyser et comprendre certains types d’informations. La facon scientifique de penser
est utile dans tous les aspects de la vie, mais, dans ce volume, nous |’utiliserons
pour mieux comprendre le monde de la chimie. Comme nous 1’avons dit précédem-
ment, la fagon de faire qui est au centre de la recherche scientifique s’appelle mé-
thode scientifique. De fait, il existe de nombreuses méthodes scientifiques; elles

Figure 1.1 dépendent de la nature du probleme précis a étudier et du chercheur qui s’y in-
Les étapes fondamentales de la téresse. Cependant, il est utile de considérer le cadre général suivant comme une
méthocﬁa scientifique. méthode scientifique type (voir la figure 1.1):
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Figure 1.2

Les différentes étapes de la
méthode scientifique.

avec les nouvelles connaissances) dans I’espoir de mieux comprendre un phénomene
naturel.

En observant la nature, le scientifique remarque souvent que la méme observa-
tion s’applique & bien des systémes différents. Par exemple, I’étude d’innombrables
changements chimiques a révél€ qlie, avant ou apres le changement, la masse totale
de 1a matiére demeure la méme. Un tel comportement a €té formulé dans un énoncé
appelé loi naturelle. Par exemple, I’observation selon laquelle la masse totale de la
matiére n’est pas modifiée par un changement chimique est appelée loi de conser-
vation de la masse.

Remarquez qu’il faut. ici aussi, faire la différence entre une loi naturelle et la
théorie. Une loi naturelle est un énoncé résumant un comportement observé
(mesurable), alors qu’une théorie est I’explication d’un comportement. Une loi ré-
sume ce qui se produit; une théorie (un modéle) est une tentative d’explication de
la raison d’étre de ce phénoméne.

Dans cette section, nous avons décrit la méthode scientifique telle qu’elle devait
idéalement &tre mise en pratique. Cependant, la science ne progresse pas toujours de
facon aussi parfaite. Pour commencer, les hypothéses et les observations ne sont pas
totalement indépendantes les unes des autres, comme le laisse entendre la descrip-
tion de la méthode scientifique idéalisée. 11 y a association entre les observations et
les hypothéses parce qu’une fois que nous avons commenc€ a élaborer une théorie
donnée, nos hypotheses sont inévitablement influencées par les prémisses. Autrement
dit, on a tendance & voir ce qu’on veut voir et souvent on ne voit pas les choses que
nous ne nous attendons pas a voir. Par conséquent, la théorie mise & 1’épreuve nous
aide parce qu’elle nous permet de raffiner notre questionnement. Cependant, en méme
temps, ce raffinement peut nous empécher de voir d’autres explications possibles.

1l est cependant important de comprendre que les scientifiques sont des étres hu-
mains: ils ont des préjugés, ils commettent des erreurs d’interprétation, ils s’at-
tachent a leurs théories et, par conséquent, perdent de leur objectivité ; parfois méme,
la politique s’en méle! La recherche du profit, I’importance des budgets, les sujets
a la mode, les guerres et les croyances religieuses constituent autant de facteurs qui
influencent I’évolution de la science. Galilée fut ainsi contraint de désavouer ses ob-
servations astronomiques 4 cause de la forte résistance de I'Eglise catholique.
Lavoisier, le pere de la chimie moderne, fut décapité a cause de ses attaches poli-
tiques. Les énormes progres réalisés dans le domaine de la chimie des engrais azotés
résultent de la nécessité de produire des explosifs destinés & la guerre. En fait, les
progres de la science sont plus souvent affectés par les faiblesses des humains et
par leurs institutions que par les limites des appareils de mesure scientifiques.
L efficacité de la méthode scientifique est a la hauteur de celle de ses utilisateurs.
Cette méthode n’est donc pas automatiquement source de progres.

Unités de mesure

Toute science repose fondamentalement sur des observations. Une observation quan-
titative, ou mesure, comporte toujours deux éléments: un nombre et une échelle
(appelée unité). Pour qu’elle soit significative, toute mesure doit comporter ces deux
éléments.

Dans ce livre, on utilise, entre autres, des mesures de masse, de longueur. de temps,
de température, d’intensité de courant €électrique et de quantité de matiére. Les scien-
tifiques ont reconnu depuis fort longtemps qu’un systéme d’unités standardisé était















elle varie selon les personnes: ce chiffre est incertain. Quand on effectue une lec-
ture, on doit noter tous les chiffres certains, ainsi que le premier chiffre incertain.
Dans I’exemple ci-dessus, il serait insensé de noter le volume en centiémes de mL
puisqu’on doit déja estimer le dixieme de mL quand on utilise cette burette. Cepen-
dant, la plupart des burettes utilisées en laboratoire, contrairement a celle de la fi-
gure 1.6, permettent de lire le dixieme de mL et d’estimer le centiéme.

1l est important de ne pas oublier qu'une mesure est toujours caractérisée par
un certain degré d’incertitude, incertitude qui dépend de la précision de 1’appareil
de mesure. Ainsi, lorsqu’on évalue la masse d’un pamplemousse a I’aide d’un pése-
personne, on obtient environ 0,5 kg. Par contre, si on utilisait une balance de pré-
cision, on pourrait obtenir, par exemple, 0,486 kg. Dans le premier cas, I’incertitude
concerne le dixiéme de kg, alors que, dans le second, elle s’applique au millieme
de kg. Supposons qu’on pése deux pamplemousses semblables sur deux appareils
et qu’on obtienne les résultats ci-dessous.

pese-personne (kg) bala -~ "

el 0,5 (
e 2 0,5 (

Les masses de ces deux pamplemousses sont-elles égales? Cela dépend des
valeurs qu’on retient. C’est pourquoi la conclusion qu’on tire d’une série de mesures
dépend du degré de certitude de ces mesures. Il faut donc toujours indiquer I’incerti-
tude se rapportant a2 chaque mesure. Pour ce faire, on note tous les chiffres certains
et le premier chiffre incertain (le chiffre estimé). On appelle ces chiffres les chiffres
significatifs de la mesure.

Par convention, les chiffres significatifs indiquent automatiquement I’incertitude
relative 4 une mesure. A moins d’indications contraires, I’incertitude qui concerne
le dernier chiffre (le chiffre estimé) est de + 1. Par exemple, une mesure de 1,86 kg
équivaut en réalité a 1,86 + 0,01 kg.

Quand vous notez un résultat, il est important de toujours utiliser le bon nombre
de chiffres significatifs. Par exemple, si la burette a une précision de = 0,01 mL, la

1.4 Incertitude dans les mesures
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Chiffres significatifs et calculs

athématiques suivantes et exprimez les résultats avec le
atifs approprié.

ant de déterminer la valeur de la constante molaire des
sion, p, le volume, V, et la température, 7, pour une cer-
't obtient certaines valeurs qu’il utilise dans 1’équation

_rv
T

R

2s sont les suivantes: p = 2,560; T = 275,15; V = 8.8.
1étail au chapitre 4; on ne se préoccupe pas, pour le mo-
> de ces mesures.) Calculez R avec le nombre de chiffres

0~4. Ce résultat comporte 3 chiffres significatifs, étant
woins précis (1,05 X 1073) en comporte 3.

ucune décimale, étant donné que le nombre qui possede
21) n’en comporte aucune.

PV _ (2,560)(8,8)
T 275,15

R:

pour obtenir le résultat de ce calcul :

N(8.8) _ 22,528

L15 275,15
=0,082=82%1072=R

ondi & deux chiffres significatifs parce que 8,8 (la mesure

eux chiffres significatifs. Pour illustrer les effets de I’ar-
itermédiaires, nous effectuerons les calculs de la fagcon

=0,0818753

,560)(8,8) _ 22,528 _ 2>
27515 27515 275,15

s le calcul suivant:
23
275,15
nificatifs, le résultat devient:
0,084=8,4X%10"2

=0,0835908



Vous voyez que. si I’on arrondit aux étapes intermédiaires, on obtient un résultat
significativement différent de celui qu’on obtient en arrondissant uniquement a la
fin. Il faut insister 2 nouveau ici pour que le résultat de vos calculs soit arrondi
uniquement a la fin. Cependant, la réponse finale donnée dans le livre peut différer
légérement de celle que vous obtiendriez (par arrondissement uniquement a la fin)
du fait que, dans cet ouvrage nous arrondissons aux étapes intermédiaires (pour il-
lustrer la fagon d’exprimer le nombre de chiffres significatifs correctement).

{Voir les exerdices 1.25. 1.26 et 1.56)

On peut tirer une legcon fort utile de la section ¢) de I’exemple 1.4. L’étudiant a
mesuré la pression et la température avec une plus grande précision qu’il ne I’a fait
pour le volume. La valeur de R (avec plus de chiffres significatifs) aurait donc pu
étre beaucoup plus précise s’il avait mesuré de fagon plus précise le volume V. Dans
le cas présent, les efforts qu’il a déployés pour mesurer avec une grande précision
les valeurs de p et de T s’averent inutiles. Il ne faut donc jamais oublier d’effectuer
avec une égale précision les mesures nécessaires a I’obtention d’un résultat final.

Analyse dimensionnelle

Dans les calculs, il faut souvent convertir les résultats exprimés dans un systeme
d’unités en un autre. La meilleure fagon d’y parvenir. c’est d’utiliser la méthode dite
méthode du facteur de conversion ou, plus communément, analyse dimensionnelle.
Pour illustrer 1"utilisation de cette méthode, effectuons plusieurs conversions. (Le
tableau 1.4 présente quelques équivalences entre les systemes impérial et métrique.)
Considérons une aiguille de 2,85 po de longueur. Quelle est sa longueur en cen-
timetres ? Pour résoudre ce probleme, on doit utiliser I’équivalence suivante:

1,000 cm = 0,3937 po
En divisant les deux membres de cette équation par 0,3937 po, on obtient

1,000 cm | = 0,3937 po
0,3937 po 0,3937 po
On remarque que I’expression 1,000 cm/0.3937 po est égale a 1. On appelle cette
expression facteur de conversion. Puisque 1,000 cm et 0.3937 po sont équivalents,
lorsqu’on multiplie une expression donnée par ce facteur de conversion. on n’en
modifie pas la valeur.
’aiguille en question a 2,85 po de longueur. En multipliant cette longueur par
le facteur de conversion, on obtient

5 % 1,000 cm 2,85 — 794
B3PI X 70 3937 por = 03937 M = /.24 cm

Les unités «pouces» s’annulent, et le résultat est exprimé en centimetres ; c’est
exactement ce gu’on voulait obtenir. Par ailleurs, le résultat a trois chiffres significa-
tifs, comme cela se doit.

1.6 Analyse dimensionnelle

17












1.7 Température

Température

Pour mesurer la température, on utilise trois systemes: I’échelle Celsius. °C,
I’échelle Kelvin, K, etI’échelle Fahrenheit, °F (encore en usage aux Etats-Unis seule-
ment). Il faut donc définir ces trois échelles de température et apprendre & passer
de 'une 2 I"autre. Bien que la plupart des calculatrices effectuent ces conversions,
nous allons considérer cette conversion en détail ici pour illustrer la méthode de ré-
solution de problémes.

La figure 1.8 permet de comparer les trois échelles de température. On remarque
que la valeur de ['unité de température (le degré) est [a méme pour les échelles
Kelvin et Celsius. La différence fondamentale entre ces deux échelles réside dans la
position de leur point z€ro. La conversion entre ces deux échelles n’exige donc qu’un
déplacement du point zéro.

Température (K) = Température (°C) + 273,15
ou Température (°C) = Température (K) — 273,15

Fahrenheit Celsius Kelvin

e i1 X

d’ébullition - 212 °F 100 °C _ 373,15 K
de I'eau

180 degrés 100 degrés 100
Fahrenheit Celsius kelvins

point de
congélation
de 'eau  — 32 °F jo¢C ——————— 273,15 K

-40 °F——— -40 °C R 213315 K

Figure 1.8

Les trois principales échelles de
température.
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Par exemple, pour convertir 300,00 K en °C, on doit effectuer le calcul suivant:
300,00 — 273,15 = 26.85 °C

On remarque que, pour exprimer la température en unités Celsius, on utilise le
symbole °C (degré Celsius). Par contre, quand on exprime la température en unités
Kelvin, on n’utilise pas le symbole «degré »: I’unité de température de cette échelle
est le kelvin, dont le symbole est K. Par ailleurs, quand on parle d’une température
exprimée en kelvins, on utilise le symbole de grandeur 7'; en degrés Celsius, c’est
le symbole t.

La conversion des degrés Fahrenheit en degrés Celsius est plus complexe, étant
donné que, outre la position de leur point z€ro, la valeur des unités differe. Par con-
séquent, il faut procéder a deux modifications: une concernant la valeur du degré
et I’autre, la position du point zéro. D’abord, on s’intéresse a la différence de valeur
entre les degrés. Pour ce faire. on recourt de nouveau a la figure 1.8. Puisque
212 °F = 100 °C et que 32 °F =0 °C, on peut écrire

212 — 32 = 180 degrés Fahrenheit = 100 — 0 = 100 degrés Celsius.

Par conséquent, 180 degrés sur I’échelle Fahrenheit sont équivalents & 100 de-
grés sur I’échelle Celsius; le facteur de conversion est donc
180 °F ou 9 °F
100 °C 5°C

ou I'inverse (selon les besoins).

Ensuite, on prend en considération la différence de position entre les points zéro.
Puisque 32 °F = 0 °C, il faut soustraire 32 de la température exprimée en degrés
Fahrenheitl pour tenir compte de la position différente des points zéro. Aprés quoi,
on utilise le facteur de conversion pour faire intervenir la différence de valeur entre
les degrés. On peut résumer cette procédure grice a I’équation suivante :

©C,

(= 32°F) o =1c (L
ol t et fc représentent une température donnée en degrés Fahrenheit et en degrés
Celsius, respectivement. Dans la conversion inverse, on effectue d’abord la correc-
tion relative a la différence de valeur entre les degrés, puis celle applicable i la dif-
férence de position entre les points zéro, ce qui donne

o]

tg=1tcX g—°£+320F (1.2)

Les équations 1.1 et 1.2 ne sont qu’une seule et méme équation exprimée sous
deux formes différentes. Voyez si vous pouvez obtenir 1’équation 1.2 en partant de
I’équation 1.1 et en la reformulant.

Toutefois, il est certainement utile d’évaluer laquelle des deux possibilités sui-
vantes semble la plus profitable pour apprendre a effectuer les conversions de tem-
pérature : mémoriser les équations ou apprendre quelles sont les différences entre
les échelles de température et comprendre les processus de conversion d’une échelle
a I'autre. La derniere fagon de procéder peut certes prendre un peu plus de temps,
mais la compréhension ainsi maitrisée permet de se rappeler beaucoup plus
longtemps des processus. Or, cela s’applique a bien d’autres concepts de la chimie;
c’est pourquoi il vaut mieux essayer de comprendre les notions dés le début!
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Section 1.2

méthode scientifique
mesure

loi naturelle

théorie

modele

hypothese

Sedtion 1.3
SI
masse

Idéalement, les progres de toute science reposent sur I’utilisation de la méthode scien-
tifique, qui comporte: d’abord, 1’observation des phénoménes naturels ; ensuite, la
recherche d’une régularité dans ces phénomenes; enfin, la formulation de lois
naturelles. Apres quoi, on élabore une théorie, ou modéle, qui permet d’interpréter le
comportement observé, puis on vérifie cette théorie en la soumettant a d’autres
expériences, et en la modifiant si cela s’avére nécessaire.

On appelle mesure toute observation quantitative qu’on peut représenter par un
nombre et une unité. Toute mesure comporte toujours un certain degré d’incertitude.
Mais, pour tirer des conclusions 2 partir des résultats des mesures, il faut déterminer
I'importance de cette incertitude, ce qu’on obtient griace a 1'utilisation du nombre
adéquat de chiffres significatifs. Le systtme d’unités le plus utilisé par les scien-
tifiques est le SI. Pour passer d’un systéme a un autre, on utilise des facteurs de con-
version (analyse dimensionnelle).

La maticre, qui existe en trois états (solide, liquide et gazeux) posséde de nom-
breux niveaux d’organisation. On peut séparer les constituants d’un mélange en uti-
lisant des méthodes qui ne font appel qu’a des modifications physiques (distillation,
filtration et divers types de chromatographie). D’autre part, avec des méthodes chi-
miques. on peut décomposer un produit en ses éléments.

poids

Section 1.4
incertitude
précision
reproductibilité
chiffres significatifs
erreur fortuite
erreur systématique

Section 1.5
notation exponentielle

Section 1.6

analyse dimensionnelle

facteur de conversion

Section 1.8
masse volumique

Section 1.9

matiére

états (de la matiere)
mélange homogeéne
mélange hétérogene

solution

substance pure
modifications physiques
distillation

filtration

chromatographie
chromatographie sur papier
composé

modification chimique
€éléments

b) Calculez a partir des données suivantes le nombre de mi-
nutes dans un mois: 24 heures dans une journée, 60 mi-
nutes dans une heure, 7 jours dans une semaine et 4 se-
maines dans un mois.

¢) Pourquoi ces réponses sont-elles différentes ? Laquelle (s’il
en est) est la meilleure 7 Pourquoi ?

1. a) Ily a 365 jours dans une année, 24 heures dans une journée, 2. Pour vous acheter des bonbons, vous allez au dépanneur du

12 mois dans une année et 60 minutes dans une heure. A coin dont le propriétaire est plutdt étrange. Il ne vous permet
partir de ces données, calculez le nombre de minutes dans d’en acheter que par multiples de quatre, au coiit de 0,23 $. Il
un mois. ne vous permet également de le faire qu’en utilisant 3 sous et



5.

2 dix sous. Comme vous avez une bonne poignée de sous et

de dix sous et que vous n’€tes pas intéress€ a les compter, vous

décidez de les peser. Les sous pesent 636,3 g et chaque sou

pese 3,03 g. Chaque dix sous pese 2,29 g et chaque bonbon

pese 10,23 g.

a) Combien de sous avez-vous?

b) Combien avez-vous besoin de dix sous pour acheter le plus
grand nombre possible de bonbons ?

¢} Combien peésent tous ces dix sous ?

d) Combien de bonbons pouvez-vous acheter? (nombre de
dix sous obtenu en b)

€) Combien ces bonbons pesent-ils ?

f) Combien de bonbons pourriez-vous acheter avec deux fois
plus de dix sous ?

Quand une bille est placée dans un bécher d’eau, elle va au

fond. Quelle serait 1a meilleure explication de ce phénomene ?

a) La surface de la bille n’est pas suffisamment grande pour
étre retenue par la tension superficielle de I’eau.

b) La masse de la bille est plus grande que celle de I’eau.

¢) La bille pese plus que son volume équivalent en eau.

d) La force que possede la bille en tombant détruit la tension
superficielle de I’eau.

e) La bille a une masse et un volume supérieurs 2 ceux de
I’eau.

Justifiez votre choix et dites pourquoi les autres réponses ne
sont pas acceptables.

Un bécher est rempli jusqu’a la marque des 100 mL avec du
sucre (le sucre a une masse de 180,0 g) et un autre bécher est
rempli jusqu’a la marque des 100 mL avec de 1’eau (I'eau a
une masse de 100,0 g). Vous versez tout le sucre et I’eau dans
un bécher plus grand et vous mélangez jusqu’a dissolution
compléte.
a) Dites quelle est la masse de la solution et expliquez votre
réponse. La masse sera:
i. de beaucoup supérieure a 280.0 g;
il. 1égerement supérieure a 280.0 g;
iii. 280,0 g exactement;
iv. 1égerement inférieure 2 280.0 g:
v. nettement inférieure & 280,0 g.
b) Dites quel est le volume de la solution et expliquez votre
réponse. Le volume sera:
i. nettement supérieur a4 200,0 mL;
ii. 1égerement supérieur 2 200,0 mL;
iii. 200,0 mL exactement;
iv. légeérement inférieur a 200,0 mL;
v. nettement inférieur a 200,0 mL.

Tous ont observé que les bulles montent a la surface quand I’eau
bout.
a) Que contiennent ces bulles ?
i. De Iair?
ii. De ’hydrogene et de 1’oxygeéne ?
iii. De I’oxygéne?
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iv. De Ia vapeur d’eau?
v. Du dioxyde de carbone?
b) Est-ce que I’ébullition de 1’eau est une modification phy-
sique ou chimique ? Expliquez.

Si vous placez une tige de verre au-dessus d’une chandelle al-
lumée. 1a tige devient noire. Qu’est-ce qui arrive & chacun des
éléments suivants au fur et a mesure que la chandelle brille
(modification physique, modification chimique, les deux ou
aucune) 7 Expliquez chaque réponse.

a) A la cire.

b) A la meche.

©) Alatige de verre.

Quelles caractéristiques d’un solide, d’un liquide ou d’un gaz
présentent chacune des substances suivantes? A quelle caté-
gorie appartient chacune d’elles ?

a) Une portion de pudding.

b) Une chaudiére de sable.

8. Voici deux cylindres gradués qui contiennent de I’eau.

0,5

Vous versez les deux échantillons d’eau dans un bécher. Quel
sera le volume total ? Quel est le facteur qui détermine la pré-
cision de ce nombre?

9. Paracelse. un alchimiste et guérisseur du XVI® siécle, avait pour

slogan: «Les patients sont votre source de connaissances; le
lit du malade, le sujet de votre étude.» Est-ce un point de vue
qui correspond bien & une méthode dite scientifique ?
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10.

11.

12.

14.

16.

18.
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Qu’y a-t-il d’erroné dans I’énoncé suivant: «Les résultats de
cette expérience ne concordent pas avec la théorie. Il y a donc
quelque chose qui ne fonctionne pas dans I’expérience. »

Pourquoi est-il incorrect d’affirmer que le résultat d’une
mesure est précis, mais non reproductible ?

Définir et expliquer la différence qui existe entre les termes
suivants.

a) Loi et théorie.

b) Théorie et expérience.

©) Qualitatif et quantitatif.

d) Hypothése et théorie.

La méthode scientifique n’est-elle applicable qu’aux pro-
blemes de science ? Expliquer.

Peut-on vérifier quantitativement les énoncés suivants (hy-

pothéses)?

a) Mario Lemieux est un meilleur compteur de buts que
Wayne Gretzky.

b) Le savon Ivory est pur & 99 %.

¢) Rolaids neutralise 47 fois son poids en acide.

Expliquez pourquoi I'incertitude d’une mesure dépend de la
précision de I’'instrument de mesure. Illustrez a I’aide d’un
exemple.

Un étudiant détermine le contenu en calcium d’un échantillon.
1l obtient les résultats suivants :

1492%, 14,91%, 14,88%, 14.91%

La quantité de calcium est en fait de 15,70 %. Quelle conclu-
sion tirez-vous en ce qui concerne la reproductibilité et I’exac-
titude de ces résultats ?

Quelle est la différence entre une modification physique et une
modification chimique ?

Pourquoi, au cours d’une analyse chimique, est-il important de
séparer les mélanges en substances pures ou relativement pures ?

Incertitude, précision, exactitude et dhiffres significatifs

20.

22.

Parmi les nombres suivants, trouvez les nombres exacts.

a) La ville de Québec est située a une altitude de 59 m.

b) Il'y a 12 ceufs dans une douzaine.

¢) Un kilopascal est égal a 1000 pascals.

d) On a annoncé que 52 806 personnes avaient assisté a un
match de football.

e) Il y a 26 lettres dans I’alphabet.

f) Le déficit budgétaire du gouvernement du Canada s’éléve
4 30 milliards de dollars.

Lesquels des nombres suivants sont des nombres exacts ?
a) Ily al00 cm dans 1 m.

b) Un metre équivaut a 39,37 po.

) = 3,141 593.

d) V=43 73

en y a-t-il de chiffres significatifs dans chacun des nom-
bres suivants ?
a) 0.0012
b) 437000
c) 9000
d) 106
e) 125904000
f) 1.0012
g) 2006
h) 3050
i) 0.001060

Combien de chiffres significatifs y a-t-il dans chacun des nom-
bres suivants.

a) 100

b) 1,0X 10?

¢ 1,00x 103

d) 100,0

e) 0,0048

f) 0,00480

g 4,80x1073

h) 4,800x 1073

isant la notation exponentielle, exprimez le nombre
582 VU0 000 avec:
a) un chiffre significatif’;
b) deux chiffres significatifs;
¢) trois chiffres significatifs;
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d) cing chiffres significatifs;

e) sept chiffres significatifs.

En utilisant la notation exponentielle, exprimez le nombre 480
avec:

a) un chiffre significatif:

b) deux chiffres significatifs :

¢) trois chiffres significatifs:

d) quatre chiffres significatifs.

1ez les opérations ci-dessous et exprimez chaque résul-
tat avec le nombre approprié de chiffres significatifs.
a) 4,184 X 100,62 X (25,27 —24,16)
8,925 — 8,904
b) 8925 X100
(Ce type de calcul est trés courant lorsqu’on veut déterminer
le pourcentage d’écart. Si cet exemple est de ce type, alors
100 peut étre considéré comme un nombre exact.)
c) (9.04—8,23+21,954+ 81,0) +3,1416;

4 22%100,65
8,321 + 4,026
e 0,1654+2,07-2,114
f) 8,27 (4987 —4.962)
9,5+4,1+28+3,175
4
9,025 — 9,024
9,025

; (4 = nombre exact)

h) X 100 (100 = nombre exact)

. Effectuez les opérations ci-dessous et exprimez chaque résultat

avec le nombre approprié de chiffres significarifs.
a) 6,022 10% X 1,05 X 10°
6,6262 X 1034 X 2,998 X 10®
2,54x107°

© 1,285X1072+124X1073+1,879%x 10 !
d) ,285x1072—-1,24x1073
(1,00866 — 1,00728)

©) T 6,02205 X 1073
9,875 X 102 —9,795 X 102
s s «
D 9,875 X 102 100
(100 = nombre exact)
9,42 X 10% + 8,234 X 102 + 1,625 x 103
& 2
(3 = nombre exact)
er les conversions suivantes.
a) | km= m = pm

b)lg: kg: mg

28.

30.

32.

33

Exercices

¢ ImL= L= dm? = ¢m?
d) 1 mg= kg = g=__ ng=__
pg=__ fg

a) Combien y a-(-il de kilogrammes dans un téragramme ?
b) Combien y a-t-il de nanometres dans 6,50 X 10> Tm?

c¢) Combien y a-t-il de kilogrammes dans 25 fg?

d) Combien y a-t-il de litres dans 8,0 dm??

e) Combien y a-t-il de microlitres dans un millilitre ?

f) Combien y a-t-il de picogrammes dans un microgramme ?

mbreuses dimensions atomiques s’expriment en ang-
stroms. (1A =1X 10" cm). A quoi équivaut un angsirém en
nanometres (nm) et en picometres (pm), unités SI?

Dans une molécule, deux atomes sont distants de 134 pm.
Quelle est la distance en nanometres et en angstroms ?

1ez les conversions suivantes.

a) Félicitations! Vous et votre épouse étes les fiers parents
d’un nouvean bébé né alors que vous étudiez aux Frats-
Unis. L’infirmiére vous a annoncé que le bébé pesait 8 Ib
10 oz et mesurait 20 po 1/4. Convertissez le poids de votre
bébé en kilogrammes et sa longueur en centimétres.

b) A I’équateur, la circonférence de la Terre est de 25 000
milles. Quelle est cette circonférence: en kilomeétres ? en
metres ?

¢) Un solide rectangulaire mesure 1,0 m sur 5,6 cm sur
2,1 dm. Exprimer son volume: en métres cubes: en litres ;
en pouces cubes: en pieds cubes.

Convertissez chacune des expressions suivantes en unités SL

a) Capacité d’un réservoir: 18 gallons.

b) Cylindrée d’un moteur d’automobile: 400 pouces cubes.

¢) Calibre d’'un tube: 1/4 de pouce.

d) Altitude du mont d’Iberville, au Québec: 5400 pieds au-
dessus du niveau de la mer.

e) Masse d’un homme: 198 Ib.

s The Sporting News, la balle la plus rapide jamais
lancée au baseball (100,8 mi/h) le fut par Nolan Ryan.
a) Calculer sa vitesse en metres par seconde.
b} Combien de temps la balle met-elle pour parcourir les
60 pieds et 6 pouces qui séparent le monticule du marbre ?

34. Vovager 2 a parcouru environ 4,4 milliards de milles en 2,0 an-

36.

nées. Quelle était la vitesse moyenne de Vovager 2, en kin/s ?

d du monde des 100 yards est de 9,1 s. Quelle est la
vitesse moyenne exprimée en pi/s, en mi/h, en m/s et en km/h?
A cette vitesse, combien de temps faudrait-il pour parcourir
100 m? (I yard = 3 pieds)

Une automobile parcourt 28,5 mi/gal. Combien de kilometres
parcourt-elle avec 1,0 L d’essence?
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oulez acheter une nouvelie voiture. Le modele que vous
envisagez d’acheter fait 32 milles au gallon sur I’autoroute.
Celui que votre épouse voudrait fait 14 kilometres au litre.
Laquelle des deux voitures est la plus économique ?

Température

38. Une personne fiévreuse a une température de 102,5 °F. Quelle
ect <7 température : en degrés Celsius ? en kelvins ?

mpérature de la piece est de 74 °F, quelle est cette tem-
pérature exprimée en degrés Celsius ? en kelvins ?

40. De nombreuses propriétés chimiques sont définies a 25 °C.
Onella est cette température en degrés Fahrenheit ?

m bout & environ 4 kelvins. Quelle est cette tempéra-
ture en °F?
42. Un thermometre indique 20,6 * 0,1 °C. Quelle est cette tem-
nératire en °F 7 Quelle est ’incertitude de cette valeur ?

rmometre indique 96,1 * 0,2°FE Quelle est cette tem-
pérature en °C ? Quelle est V’incertitude de cette valeur?

Masse volumique

44. La masse volumique de 1’aluminium est de 2,70 gfcm?. Ex-
primer cette valeur en kg/m? et en Ib/pi>.

se volumique de I’eau est de 1,0 g/cm®. Exprimez cette
valeur en kg/m? et en Ib/pi3.

46. Le rayon du noyau de I’atome d’hydrogene est de 1.0 X
102 pm et sa masse, de 1.67 X 102* g. Quelle est la masse
volumique de ce noyau en grammes par centimétre cube ? Sup-
posez que le noyau soit une sphere dont le volume = 4/3 7rr3.

ic rectangulaire a les dimensions 2,9 cm X 3,5 cm X
10,0 cm. Sa masse est de 615,0 g. Quels sont son volume et
sa masse volumique ?

48. On mesure la masse de diamants en carats (un carat = 0,200 g).
La masse volumique du diamant est de 3,51 gfcm?. Quel est
le volume d’un diamant de 5,0 carats ?

1me d’un diamant est de 2,8 mL. Quelle est sa masse
en carats 7 (Voir ’exercice 48.)

50. Dans chacune des paires suivantes, trouvez 1’objet qui a la
masse la plus élevée (voir le tableau 1.5).
a) 1,0 kg de plume ou 1,0 kg de plomb.
b) 1.0 mL de mercure ou 1.0 mL d’eau.
¢) 19,3 mL d’eau ou 1,0 mL d’or.
d) 75 mL de cuivre ou 1,0 L de benzéne.

hacune des paires suivantes, trouvez I’objet dont le vo-
lume est le plus important.

a) 1.0 kg de plume ou 1,0 kg de plomb.
b) 100 g d’or ou 100 g d’eau.
¢) 1,0 L de cuivre ou 1,0 L de mercure.

Classification et séparatian de lo matiére

52. Enumérez quelques-unes des différences qui existent entre un
solide. un liquide et un gaz.

est la différence entre une matiére homogeéne et une
matiere hétérogene ? Classifiez les objets suivants selon qu’ils
sont homogenes ou hétérogenes.
a) Sol.
b) Atmospheére.
¢) Boisson gazeuse (dans un verre).
d) Essence.
e) Or.
f) Solution d’éthanol et d’eau.

54. Dites si chacun des produits suivants est un mélange ou une
substance pure.
a) Eau.
b) Sang.
¢} Océans.
d) Fer.
e) Laiton.
f) Uranium.
g) Vin.
h) Cuir.
D Sel de table (NaC).

priétés d’un mélange sont les moyennes des propriétés
individuelles des composantes. Celles d’un composé peuvent
varier de fagon trés importante de celles des éléments qui for-
ment ce composé. Pour chacun des processus mentionnés ci-
dessous, dites si le matériel dont il est question est un mélange
ou un composé et si le processus est une modification chi-
mique ou physique.
a) La distillation d’un liquide orange donne un liquide jaune
et un solide rouge.
b) La décomposition d’un solide cristallin incolore donne un
gaz jaune verdatre péle et un métal mou brillant.
¢) La dissolution de sucre dans une tasse de thé le rend plus
sucré.

56. Effectuez les opérations ci-dessous et exprimez chaque résul-
tat avec le nombre appropri€ de chiffres significatifs.
a) 3,804 X2,16.
b) 2,96+ 8,1 +5,0214.
c) 485+9,231.



58.

60.

62.

64.

d) 2,46x2.
e) 9,146 —9.137.
f) 2.17+ 432+ 401,278 + 21,826.

Les chimistes expriment souvent la composition d’un mélange
en masse par unité de volume. Par exemple, lorsqu’on dissout
1,5 g de sucre dans 5,0 ml d’eau, on dit que la composition
en sucre de la solution est de 1,5 g/5,0 mL, soit 0,30 g/mlL.
Exprimez cette composition dans chacune des unités suivantes.
a) mg/mL

b) kg/m?

c) pg/mL

d) ng/mL

e) ug/ul

Un analgésique utilisé chez les enfants contient 80,0 mg d’acé-
taminophene par 0,50 cuillerée & thé. La dose recommandée
pour un enfant dont le poids se situe entre 24 et 35 lbest de 1.5
cuillerée a thé. Quelle est la fourchette des doses d’acéta-
minophéne, exprimée en mg d’acétaminophéne/kg de poids
corporel, 2 administrer 2 un enfant pesant entre 24 et 35 1b?

Une mole d’hélium contient 6,02 X 1023 atomes d’hélium.
Combien d’atomes d’hélium y a-t-il dans une millimole d’hé-
lium ? dans une kilomole ?

Dans Richard 11l de Shakespeare, le premier meurtrier menace
de noyer Clarence dans une barrique de vin de Malvoisie (bois-
son aux pouvoirs étranges semblable & ’hydromel). Sachant
qu’une barrique contient 126 gal, dans combien de litres de vin
de Malvoisie I'infortuné Clarence risque-t-il d’&tre noyé ?

Le contenu d’un sac de 40 Ib de terreau couvre 10,0 pieds car-
rés par 1,0 pouce d’épaisseur. Combien de sacs faudra-t-il
pour couvrir une surface de 2,00 X 10? m sur 3.00 X 10> m
sur une épaisseur de 4,0 cm?

En science-fiction, on utilise souvent des mesures nautiques
pour décrire les vitesses des voyages dans I’espace. Si la
navette spatiale USS Enterprise voyage 2 5 fois la vitesse de la
lumiere, quelle est sa vitesse en nceuds (vitesse de la lumiére =
3,00 X< 10® m/s; nceud = 6000 pieds/h) ?

Des les premieres séquences du film Les aventuriers de I’arche

perdue, on voit Indiana Jones se saisir d’une idole en or placée

sur un piédestal piégé. Il la remplace par un sac de sable de
volume a peu pres identique. (Masse volumique de I'or =

19,32 g/cm?; masse volumique du sable = 3 g/cmd.)

a) Avait-il une chance de ne pas déclencher le mécanisme du
pi¢ge qui était sensible & une différence de masse ?

b) Dans une autre scéne, Indiana Jones et un guide non
scrupuleux jouent a la balle avec I’idole. Supposons que le
volume de I’idole soit d’environ 1,0 L. Sil’idole était en or
solide, quelle serait sa masse? Serait-il possible. dans ce
cas, de jouer a la balle avec une telle idole ?

Si la teneur en mercure d’un lac pollué est de 0,5ug/mL,
quelle est la masse totale (en kg) de mercure présent dans ce

66.

68.

70.

72.
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Exercices supplémentaires

lac dont la surface est de 100 kilometres carrés et la pro-
fondeur moyenne, de 6 métres.

Deux objets sphériques ont la méme masse. I’un flotte sur
I’eau: I’autre coule. Lequel des deux a le plus grand diametre ?
Expliquez.

I.a masse volumique de I’osmium (le métal qui a la masse
volumique la plus élevée) est de 22,57 g/cm?. Quelle est la
masse d’un bloc d’osmium mesurant 5,00 cm X 4,00 cm X
2,50 cm? Quel volume occupe 1,00 kg d’osmium ?

Un cube métallique a des arétes de 3,00 cm et une masse de
140,4 g. Une sphere a un rayon de 1,42 cm et une masse de
61,6 g. Est-ce que ces objets sont faits du méme métal ? Sup-
posez que les masses volumiques calculées soient précises & +
1 %.

Selon les Official Rules of Baseball, la circonférence d’une
balle doit étre comprise entre 9 po et 9 1/4 po et sa masse,
entre 5,0 et 5,25 oz. Quelles sont les masses volumiques maxi-
male et minimale d’une balle ? Comment peut-on exprimer cet
écart en utilisant un seul nombre accompagné d’une limite
d’incertitude ?

Supposez que la précision sur les nombres suivants soit de
= 1 sur le dernier chiftre. Effectuez les divisions indiquées et
établissez I’ exactitude maximale de chaque résultat. Autrement
dit, déterminez le plus petit et le plus grand nombre qu’il peut
y avoir dans chaque cas.

a) 103+ 101

b) 101 +99

) 99+101

La chimiste dont il a été question 4 I’exemple 1.13 a effectué
quelques expériences supplémentaires. Elle a ainsi trouvé que
Ia pipette utilisée pour mesurer le volume du produit de net-
toyage de disques était précise 2 + 0,03 cm?. La mesure de la
masse était précise a + 0,002 g. Ces mesures sont-elles suf-
fisamment précises pour distinguer I’isopropanol de I’éthanol?

La masse et le volume d’un objet sont de 16,50 * 0,02 g et
15,5 + 0,2 cm? respectivement. Calculez la masse volumique en
indiquant la précision sur la valeur.

Pour mesurer la masse volumique d’un objet irrégulier, on
procede de la facon suivante. La masse de ’objet a ét€ établie
228,90 = 0,03 g. Un cylindre gradué est rempli partiellement
d’eau. Le niveau d’eau atteint la marque de 6,4 * 0.1 cm?.
L’objet est plongé dans I’eau et le niveau de I’eau monte 2 9,8
*+ (0.1 cm?. Calculez la masse volumique de cet objet et in-
diquez la précision sur la valeur.

Souvent, les écarts entre valeurs sont exprimés en pourcentage.
Le pourcentage d’écart est la valeur absolue de la différence
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entre la vraie valeur et la valeur expérimentale divisée par la vraie
valeur, le tout multiplié par 100 %.

74.

76.

[ vraie valeur — valeur expérimentale '
- X100%

rcentage d’erreur = .
Pou ge d vraie valeur

Calculez le pourcentage d’écart entre les mesures suivantes.

a) La masse volumique d'un bloc d’aluminium est de
2,64 g/cm?. (La vraie valeur est de 2,70 g/em?);

b) Le contenu en fer d’un minerai est de 16.48 %. (La vraie
valeur est de 16,12 %):

¢) La mesure d’un étalon de 1,000 g sur une balance donne
0,9981 g.

Quand on planifie une expérience, il vaut mieux éviter d’utili-

ser un résultat qui corresponde a une faible différence entre

deux valeurs expérimentales peu précises (par exemple

81 =1 get79 = 1 g). Expliquez pourquoi ce conseil est judi-

cieux.

Un professeur américain a pesé 15 pieces de un cent, et il a
obtenu les masses suivantes.

3,109 g
3079 g
2545 g
3054 ¢
3,131 g

Intrigué par ces résultats, il a regardé les dates de frappe de

chacune des pieces. Deux des cents 1égers avaient été frappés

en 1983 et I'autre, en 1982. Les dates frappées sur les 12 cents
les plus lourds allaient de 1970 a 1982. Deux des 12 cents les

plus lourds avaient été frappés en 1982.

a) Que peut-on en conclure sur la fagon dont ’Hotel de la
monnaie frappe les cents?

b) Le professeur a calculé la masse moyenne des 12 cents
lourds: 3,0828 * (,0482 g. En quoi I’expression de cette
valeur est-elle inappropriée ? Comment devrait-on expri-
mer le résultat?

Le 21 octobre 1982, I’Hétel de la monnaie des E.-U. a changé
la composition des cents (exercice 75). On a remplacé I’alliage
de 95 % de Cu et de 5 % de Zn par un noyau composé de
99,2 % de Zn et de 0,8 % de Cu enrobé d’une mince couche
de cuivre. La composition globale du nouveau cent est de
97,6 % de Zn et de 2,4 % de Cu par unité de masse. Est-ce
que cela peut expliquer la différence de masse des cents
enregistrée a ’exercice 75. en supposant que tous les cents
soient de mémes dimensions? (Masse volumique du Cu =
8,96 g/cm?; masse volumique du Zn = 7,14 g/cm?.)

L éthylene glycol est le principal composant de 1’antigel uti-
lisé dans les systtmes de refroidissement des automobiles.
Pour évaluer la température du systéme de refroidissement
d’une automobile, on se propose d’utiliser un thermometre
gradué de 0 a 100. On établit une nouvelle échelle de tem-
pérature basée sur les points de fusion et d’ébullition d’une so-

lution d’antigel typique (—45 °C et 115 °C). Ces deux points cor-
respondent respectivement a 0 °A et 4 100 °A.

78.

a) Ftablir la formule de conversion des °A en °C.

b) Etablir la formule de conversion des °F en °A.

©) A quelle température ce thermometre et le thermometre
gradué en degrés Celsius indiqueront-ils la méme valeur?

d) Votre thermometre indique 86 °A. Quelle est la tempéra-
ture en °C et en °F?

e) Exprimez en °A une température de 45 °C.

Soit la boite illustrée ci-dessous et dont on désire connaitre le
mécanisme. On ne dispose d’aucun outil, et la boite ne s’ouvre
pas. Lorsqu’on tire sur la corde B, elle coulisse assez facile-
ment. Quand on tire sur la corde A, la corde C semble glisser
légerement vers Dintérieur de la boite. Quand on tire sur la
corde C, la corde A disparait presque completement dans la
boite*.

a) En se basant sur ces observations, imaginer un modele ap-
plicable au mécanisme interne de la boite.

b) Quelles autres expériences pourrait-on effectuer pour raf-
finer ce modele?

On pese un cylindre gradué de 100 mL vide. On le pése & nou-
veau aprés I’ avoir rempli jusqu’a la marque des 10,0 mL avec
du sable sec. Une pipette de 10 mL sert a transférer 10,00 mL
de méthanol dans le cylindre. Le mélange sable-méthanol est
agité jusqu’a ce que toutes les bulles d’air soient sorties du
mélange et que le sable semble uniformément mouillé. Le
cylindre est alors pesé de nouveau. A partir des données
obtenues pour cette expérience (voir les données ci-dessous),
trouvez la masse volumique du sable sec, la masse volumique
du méthanol et la masse volumique des particules de sable.
Est-ce que I’apparition de bulles lorsque I’on mélange le
méthanol au sable sec signifie que le sable et le méthanol
réagissent ?

Masse du cylindre + sable mouillé 45,2613 g
Masse du cylindre + sable sec 37,3488 g
Masse du cylindre vide 228317 g
Volume du sable sec 10,0 mL
Volume du sable + méthanol 17,6 mL
Volume du méthanol 10.00 mL

*Extrait de Yoder, Suydam et Snavely, Chemistry (New York: Harcour
Brace Jovanovich, 1975), p. 9-11.
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cylindre gradué, la masse devient 79,16 g. Quand on place la tige
d’or dans le cylindre gradué (la tige est complétement immergée),
le volume indiqué sur le cylindre gradué est de 8,5 mL. Supposez
que la température de la tige d’or et du liquide sont de 86 °F. Si la
masse volumique du liquide diminue de 1 % pour toute augmenta-
tion de température de 10 °C (de 0 a 50 °C), évaluez:

a) la masse volumique de ’or 2 86 °F;

80. Une tige cylindri d’or dont la lon, t de 1,5 poetle . .
© 1IBe Cyncraue on BeLy e e b b) la masse volumique du liquide & 40 °F.

diametre de 0,25 po a une masse de 23,1984 g. évaluée a
I’aide d’une balance analytique. Un cylindre gradué vide est Remarque : les questions a) et b) peuvent étre résolues indé-
pesé sur une balance ordinaire et la masse obtenue est de  pendamment.

73,47 g. Apreés avoir versé une petite quantité de liquide dans le

*James H. BURNESS (1991), «The Use of Maratbon’ Problems as
Effective Vehicles for the Presentation of General Chemistry Lectures»,
Journal of Chemical Education, n® 68 (1991), p. 920.
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Figure 2.1

Joseph Priestley, né en Angleterre
le 13 mars 1733, fit preuve, dés
son jeune dge, d’un talent remar-
quable en sciences et en langues.
On lui doit de nombreuses décou-
verfes scientifiques importantes,
notamment la découverte selon
laquelle le gaz produit par la
fermentation des grains {identifié
plus tard comme le dioxyde de
carbone) pouvait étre dissous
dans I'eau pour produire une
boisson agréable appelée
«soda». A la suite de sa ren-
confre avec Benjomin Franklin, &
Londres, en 1766, Priestley
s'intéressa & I'électricité; il fut
le premier & remarquer que le
raphite était conducteur de
?électricité. Sa plus grande
découverte, cependant, remonte
a 1774, quand il isola I'oxygéne
en chauffant de l'oxyde mer-
curique.
A cause de ses opinions poli-
tiques non conformistes (il appuya
la Révolution américaine et EJ
Révolution francaise), on le forca
a quitter I'Angleterre (sa maison
de Birmingham fut brilée, en
1791, au cours d’une émeute).
Il mourut en 1804, aux Etats-Unis,
ol il avait passé en paix les dix
derniéres années de sa vie.

Débuts de la chimie

Dans I’ Antiquité, la chimie avait déja de I’importance. Avant I’an 1000 av. J.-C., on
savait déja, entre autres, extraire les métaux pour en faire des parures ou des armes,
et on embaumait les morts.

Les Grecs furent les premiers a tenter d’expliquer les modifications chimiques
qu’ils observaient. Ils avaient suggéré, vers 400 av. J.-C., que toute matiere était com-
posée de quatre éléments fondamentaux: le feu, la terre, I’air et I’eau. Les Grecs
s’ étaient également intéressés a la question suivante : La matiere est-elle continue et,
par conséquent, divisible 4 I’infini en plus petits morceaux, ou est-elle composée de
petites particules indivisibles ? Démocrite (Abdere v. 460-v. 370 av. J.-C.) et
Leucippe, partisans de cette derniere théorie, utiliserent le terme atomos (qui est
devenu plus tard « atome » pour désigner ces particules fondamentales). Or, les Grecs
ne disposaient d’aucun résultat expérimental pour vérifier leurs hypothéses; ils ne
purent donc tirer aucune conclusion définitive sur la divisibilité de la matiere.

Au cours des deux mille ans qui suivirent, 1’histoire de la chimie fut dominée par
une pseudo-science, 1’alchimie. Les alchimistes furent souvent des mystiques, et
parfois des imposteurs, obsédés par I’idée de métamorphoser les métaux communs
en or. Malgré tout, cette période ne fut pas stérile. C’est a cette époque qu’on décou-
vrit certains éléments comme le mercure, le soufre et 1’antimoine. et que les
alchimistes apprirent 2 préparer les acides minéraux.

Cependant, la chimie moderne naquit au XVI° siecle, avec I’utilisation d’une
approche systématique en métallurgie (I’extraction des métaux a partir des minerais)
par I’Allemand Georg Bauer et I'utilisation médicinale des minéraux par
I’alchimiste-médecin suisse Paracelse (de son vrai nom: Philippus Theophrastus
Bombastus von Hohenheim [1493-1541]).

Le premier a effectuer des expériences vraiment quantitatives fut Robert Boyle
(1627-1691), qui étudia de fagon précise la relation existant entre 1a pression et le vol-
ume d’un gaz. La publication par Boyle du livre The Skeptical Chymist, en 1661, mar-
qua la naissance de la physique et de 1a chimie comme sciences quantitatives. La con-
tribution de Boyle 4 la chimie ne se limita d’ailleurs pas a cette étude quantitative du
comportement des gaz, puisqu’il participa également & 1’élaboration du concept
d’élément chimique. Boyle n’avait aucune idée précongue en ce qui concernait le
nombre des éléments. Selon lui, on devait appeler « élément » toute substance qui ne
pouvait étre décomposée en d’autres substances plus simples. Au fur et 2 mesure que
cette définition expérimentale de 1’élément bénéficiait de 1’assentiment général, la
liste des éléments connus s’ allongeait, et le systéme des quatre éléments proposé par
les Grecs tombait en désuétude. Cependant, méme si Boyle était un excellent scien-
tifique, il n’avait pas toujours raison. Il soutenait par exemple, a I'instar des
alchimistes, que les métaux n’étaient pas de vrais éléments et qu’on finirait, un jour
ou I’autre, par trouver le moyen de changer un métal en un autre.

Le phénoméne de combustion suscita un trés grand intérét au cours des XVII® et
XVIII€ siccles. Selon le chimiste allemand Georg Stahl (1660-1734), une substance
— qu’il appelait phlogistique — s’échappait d’un corps en combustion. Stahl postula
ainsi qu’une substance qui briilait dans un contenant fermé finissait par s’éteindre
parce que I’air du contenant devenait saturé de phlogistique. Etant donné que
I’oxygene, découvert par Joseph Priestley (1733-1804), ministre du culte et scien-
tifique anglais (voir la figure 2.1), s’était révélé important dans le phénoméne de la
combustion vive, on supposa que sa teneur en phlogistique était faible. En fait,
I’oxygene était originellement connu sous I’appellation d’«air déphlogistiqué ».
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Figure 2.3

John Dalton (1766-1844), un
Anglais, enseigna dans une
école quaker 3és I'ége de

12 ans. Sa fascination pour la
science s'étendait & la météo-
rologie, & laquelle il portait un
immense intérét (il fint un re-
gistre quotidien des conditions
climatiques durant 46 ans), ce
qui 'amena & s'intéresser aux
gaz de I'air et & leurs com-
posants fondamentaux, les
atomes. On connait surtout
Dalton pour sa théorie ato-
mique, selon laquelle les
atomes différent essentiellement
par leur masse. Il fut le premier
& dresser un tableau des
masses atomiques relatives.
Dalton était un homme

humble et plutst désavantagé:
il était pauvre, il s'exprimait
difficilement, ce n’était pas un
expérimentateur habile et, de
plus, il était daltonien {d’aprés
son nom), ce qui constitue un
handicap important pour un
chimiste. En dépit de ces
désavantages, il contribua

& révolutionner la chimie.

en outre que la vie dépendait d’un processus qui faisait également intervenir
I’oxygene et qui, par de nombreux aspects, ressemblait au phénomene de combus-
tion. C’est en 1789 que Lavoisier publia le premier livre de chimie moderne, le Traité
élémentaire de chimie, dans lequel il présenta une synthése des connaissances chi-
miques de I’époque. Malheureusement, cette année de publication coincida avec la
Révolution frangaise. Lavoisier, qui exergait depuis plusieurs années la fonction
lucrative, mais impopulaire, de fermier général (percepteur des imp6ts), fut guillotiné
en tant qu’ennemi du peuple, en 1794.

A partir du XIX® siecle, la chimie fut dominée par des scientifiques qui, & I'instar
de Lavoisier, effectuérent des expériences quantitatives pour étudier le déroulement
des réactions chimiques et pour déterminer la composition des différents composés
chimiques. L’un d’eux, le Frangais Joseph Proust (1754-1826), montra qu’«un com-
posé donné contient toujours les mémes éléments combinés dans les mémes propor-
tions en masse ». Par exemple, il prouva que le carbonate de cuivre contenait toujours
5,3 parties de cuivre (par unité de masse) pour 4 parties d’oxygene et 1 partie de car-
bone. Le principe de la composition constante des composés, originellement appelé
loi de Proust, est aujourd’hui connu sous le nom de loi des proportions définies.

C’est la découverte de Proust qui amena John Dalton (1766-1844), instituteur
anglais (voir la figure 2.3), a réfléchir au concept d’atomes. Selon Dalton, si les élé-
ments étaient composés de petites particules individuelles, un composé donné devrait
toujours contenir la méme proportion d’atomes. Ce concept expliquait pourquoi on
trouvait toujours la méme proportion relative des éléments dans un composé donné.

Dalton découvrit en outre un autre principe qui le convainquit plus encore de
I’existence des atomes. Il remarqua, par exemple, que le carbone et 1’oxygéne pou-
vaient former deux composés différents qui contenaient des quantités relatives de car-
bone et d’oxygene différentes, comme I’indiquent les données suivantes :

masse d’oxys
alg

Dalton constata que le composé B contenait deux fois plus d’oxygene par gramme
de carbone que le composé A, phénomene qui est facilement explicable en termes
d’atomes. Le composé A pourrait étre CO et le composé B, CO,". Ce principe, qui
s’ avéra applicable aux composés de bien d’autres éléments, est connu sous le nom de
loi des proportions multiples: «Quand deux éléments se combinent pour former
une série de composés, les rapports entre les masses du second €lément qui s’asso-
cient a un gramme du premier élément peuvent toujours étre réduits a de petits nom-
bres entiers. »

Pour bien comprendre la signification de cette loi, considérons les données
relatives & une série de composés qui contiennent de I’azote et de I’oxygeéne (voir
Uexemple 2.1).

L’interprétation des données de I’exemple 2.1 révele que le composé A contient
deux fois plus d’azote, N, par gramme d’oxygene, O, que le composé B et que le com-
posé B contient deux fois plus d’azote par gramme d’oxygene que le composé C.

*Les indices servent & préciser le nombre d’atomes. En I’absence de tout indice, il faut comprendre que le
chiffre 1 est sous-entendu. Aux sections 2.6 et 2.7, on aborde de fagon plus détaillée I’ utilisation des sym-
boles et I’écriture des formules chimiques.
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plus d’azote que le composé B par atome d’oxygene. De méme, puisque le composé
B contient un N par O et que le composé C un N pour deux O, le contenu en azote du
composé C par atome d’oxygene est la moiti€ de celui du composé B.

Voici d’autres composés qui répondent aux données de I’exemple 2.1:

>
Oolz
I
[
|

o]
oIz
I

@]
oz
I

Assurez-vous que ces composés répondent aux exigences. Voici encore d’autres
composés qui répondent a ces exigences :

>
i

Oolz
i

oz

0
oz
[

Essayez d’en trouver d’autres qui rendent compte des données de I’exemple 2.1.
Combien d’autres possibilités existe-t-il ?



1l existe en fait une infinité d’autres possibilités. A partir de ces données sur les
masses relatives, Dalton ne pouvait donc pas prédire les formules absolues des com-
posés. Ces données étayaient cependant son hypothese selon laquelle chaque élément
consistait en un certain type d’atome et les composés étaient formés par association
d’un nombre précis d’atomes.

Théorie atomique de Dalton

En 1808, Dalton publia un volure intitulé A New System of Chemical Philosophy,
dans lequel il exposa sa théorie des atomes:

1. Chaque élément est formé de petites particules appelées atomes.

2. Les atomes d’un élément donné sont identiques : les atomes d’éléments différents
sont différents a un ou plusieurs points de vue.

3. Il y a formation de composés chimiques quand les atomes se combinent les uns
aux autres. Un composé donné contient toujours les mémes nombres relatifs et les
mémes tvpes d’atomes.

4. Dans une réaction chimique, il y a réorganisation des atomes, c¢’est-d-dire modi-
fication de la fagon dont ils sont liés les uns aux autres. Les atomes eux-mémes ne
subissent aucune modification au cours de la réaction chimique.

Il est intéressant d’analyser le raisonnement de Dalton en ce qui concerne les
masses relatives des atomes dans les différents éléments. A I’époque de Dalton, on
savait que I’eau était composée d’hydrogene et d’oxygene et que, pour chaque
gramme d’hydrogeéne, on trouvait 8 grammes d’oxygene. Selon Dalton, si 1a formule
de I’eau était OH, la masse d’un atome d’oxygene devrait étre 8 fois supérieure a celle
d’un atome d’hydrogeéne; si, par contre, la formule de 1’eau était H,O (deux atomes
d’hydrogéne pour chaque atome d’oxygene), la masse de chaque atome d’oxygene
devrait étre 16 fois supérieure a celle de chaque atorme d’hydrogeéne (puisque le rap-
port entre la masse d’un atome d’oxygene et celle de deux atomes d’hydrogene est de
8:1). Comme on ignorait alors la formule de I’ eau. Dalton ne pouvait déterminer hors
de tout doute les masses relatives de I’oxygene et de I’hydrogeéne. Pour résoudre ce
probleme, il émit donc une hypothese fondamentale: selon lui, la nature devait étre
aussi simple que possible; cette supposition 1'amena & conclure que la formule de
I’eau ne pouvait étre que OH. [l assigna donc & I’hydrogéne une masse de 1 et &
I’oxygene, une masse de 8.

En appliquant ce méme principe a d’autres composés, Dalton composa le premier
tableau des masses atomiques (autrefois appelées «poids atomiques» par les
chimistes, puisqu’on détermine souvent la masse par comparaison avec une masse

Joseph louis Gay-lussac, physicien et chimiste francais, s'intéressait & beau-
coup de domaines. Bien qu'il soit principalement reconnu pour ses études sur
le volume des gaz, Gay-lussac a contribué & I'étude de nombreuses autres pro-
riétés des gaz. Son intérét pour I'étude des gaz lui venait de sa passion pour
Ea vol en ballon. En effet, il a fait une ascension & plus de 6 km pour obtenir
des échantillons d’air, établissant ainsi un record d’altitude qui n'a été battu
que 50 ans plus tard environ. Gay-Llussac a également participé & la décou-
verte du bore et & la mise au point d'un processus de fabrication de I'acide
sulfurique. En tant que chef du laboratoire de la monnaie francaise, Gay-lussac
a mis au point de nombreuses techniques d’analyse chimique et inventé de
nombreux instruments en verre encore ufilisés de nos jours en laboratoire.
Durant les 20 derniéres années de sa vie, Gay-lussac a été législateur dans
le gouvernement francais.

2.3 Theorie aiomique de Dalion
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+ —_—

2 volumes d’hydrogéne S€ 1 volume d’oxygene PT 2 volumes de vapeur d’cau
combinent 2 former
Figure 2.4 + —

Représentation schématique de

quelques résultats expérimentaux

obtenus par GQy—LUSSQC en ce qUi 1 volume d’hydrogéne
concerne les combinaisons des

volumes de gaz.

S¢  1volumedechlore P 2 volumes de chlorure d’hydrogeéne
combine a former

étalon, comparaison qu’on effectue a ’aide d’un processus appelé «pesée»).
Plusieurs de ces masses se révélerent fausses, en raison des erreurs de Dalton dans la
formulation de certains composés. Mais I’idée de construire ainsi un tableau des
masses fit faire un pas de géant a la chimie.

Méme s’il fallut attendre de nombreuses années avant qu’on en reconnfit la valeur,
ce furent les expériences d’un chimiste francais, Joseph Gay-Lussac (1778-1850), et
I’hypothése émise par un chimiste italien, Amadeo Avogadro (1776-1856), qui
fournirent la solution au probléeme des formules absolues des composés. En 1809,
Gay-Lussac effectua des expériences dans lesquelles il mesura (dans des conditions
de température et de pression constantes) les volumes de gaz qui réagissaient entre
eux. Il constata par exemple que 2 volumes d’hydrogéne réagissaient avec 1 volume
d’oxygene pour former 2 volumes d’eau sous forme gazeuse, et que 1 volume d’hy-
drogene réagissait avec 1 volume de chlore pour former 2 volumes de chlorure d’hy-
drogeéne (voir la figure 2.4).

En 1811, Avogadro interpréta ces résultats de la fagon suivante: « A température
et & pression constantes, des volumes égaux de différents gaz contiennent le méme
nombre de particules.» Cette supposition (appelée hypothése d’Avogadro) n’est
valable que si les distances qui séparent les particules d’un gaz sont trés grandes par
rapport a la taille de ces mémes particules. Dans de telles conditions, c’est donc le
nombre de molécules en présence qui détermine le volume du gaz et non la taille de
chacune des particules.

Si I’hypothese d’ Avogadro est exacte, on peut interpréter les résultats obtenus par
Gay-Lussac
2 volumes d’hydrogene réagissent avec 1 volume d’oxygene

—> 2 volumes de vapeur d’eau
de la maniere suivante:
2 molécules* d hydrogene réagissent avec 1 molécule d’oxygene
—> 2 molécules d’eau

On peut encore mieux expliquer ces observations lorsqu’on suppose que les gaz
hydrogene, oxygene et chlore sont tous constitués de molécules diatomiques (com-
posées de 2 atomes) : Hp, O, et Cl,. On peut donc illustrer les résultats obtenus par
Gay-Lussac comme a la figure 2.5. (On remarque que, selon ce raisonnement, la for-
mule de I’eau est H,O et non OH, comme le croyait Dalton.)

Malheureusement, la plupart des chimistes rejetérent I’hypothése d’ Avogadro: il
s’ensuivit un demi-siecle de confusion qui vit naftre et mourir de nombreuses
hypotheses relatives aux formules et aux masses atomiques.

*Une molécule est un assemblage d’atomes (voir la section 2.6).
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Molécules et ions

Pour un chimiste, la caractéristique la plus intéressante d’un atome est sa capacité de
réagir avec d’autres atomes pour former des composés. C’est John Dalton qui, le
premier, découvrit qu’un produit chimique était un assemblage d’atomes; il ne put
toutefois déterminer ni Ia structure des atomes ni la fagon dont ils étaient 1iés les uns
aux autres dans une molécule. Au cours du XX siecle, on apprit que les atomes pos-
sédaient des électrons et que ces demniers participaient & la liaison entre deux atomes.
(I étude des liaisons chimiques fera 1’objet des chapitres 6 et 7.)

Dans un composé, les forces qui maintiennent les atomes ensemble sont appelées
liaisons chimiques. Pour former des liaisons, les atomes peuvent partager des élec-
trons ; ces liaisons sont dites liaisons covalentes et I’assemblage des atomes qui en
résulte, molécule. On peut représenter les molécules de plusieurs fagons, la plus
simple étant 1a formule chimique, dans laquelle les symboles des éléments indiquent
la présence de types particuliers d’atomes et les nombres en indice, les nombres rela-
tifs de ces atomes. Par exemple, la formule du dioxyde de carbone est CO,, ce qui
signifie que chaque molécule contient un atome de carbone et deux atomes
d’oxygeéne. L’hydrogene, Hy, I’eau, HyO, 1’oxygene, O,, I’ammoniac, NH3 et le
méthane, CH,4, sont des exemples de molécules qui possédent des liaisons covalentes.

La formule structurale d’une molécule, quant 2 elle, fournit davantage d’infor-
mations, étant donné que toutes les liaisons sont représentées par des lignes. De plus,
la formule structurale peut ou non montrer la forme réelle de 1la molécule. Par
exemple, on peut représenter la molécule d’eau des deux fagons suivantes :

H—O—H ou /O\
H H

La structure de droite représente la forme réelle de 1a molécule d’eau: les scien-
tifiques savent par expérience qu’elle ressemble a cela. (L’étude des formes des
molécules fait I’objet du chapitre 6.) Voici quelques autres exemples de formules

structurales :
H

I
N

AN A
HYH HpgH

ammoniac méthane







































2.8 Nomendature des composés chimiques 67

composé nom

a) PCls pentachlorure de phosphore
b) PCls trichlorure de phosphore

¢) SF¢ hexafluorure de soufre

d) SO; trioxyde de soufre

e) SO, dioxyde de soufre

f) CO, dioxyde de carbone

{Voir les exercices 2.63 et 2.64)

Les préfixes utilisés pour indiquer le nombre d’atomes sont utilisés uniquement
pour les composés binaires de type III (ceux contenant deux non-métaux). Une
stratégie globale de nomenclature des composés est présentée a la figure 2.24.

Nomenclature de divers types
de composés

Donner le nom systématique de chacun des composés suivants.
a) P40]() b) Nb205 C) Li202 d) Tl(NO3)4

composé nom commentaires
a) P40, décaoxyde de Composé covalent binaire (type III);
tétraphosphore donc utilisation de préfixes. Le a
dans déca- est souvent omis.
b) Nb,Os oxyde de niobium(V) Composé binaire de type Il renfer-

mant les ions Nb>* et O%~. Le nio-
bium est un métal de transition ;
il doit étre suivi d’un chiffre romain.

¢) Li;O, peroxyde de lithium Composé binaire de type I renfer-
mant les ions Li* et 0,2 (peroxyde).
d) Ti(NO3)4 nitrate de titane(IV) N’est pas un composé binaire. Con-

tient les ions Ti** et NO5~. Le titane
est un métal de transition; il doit étre

suivi d’un chiffre romain.
Naie Vavnssion 9 ARY

Eciture de la formule ¢ partir dv nom

Jusqu’a présent, nous sommes partis de la formule chimique d’un composé pour lui
donner un nom systématique. Or, la démarche inverse est également importante. Par
exemple, a partir du nom «hydroxyde de calcium», on peut déterminer la formule
Ca(OH),, étant donné que le calcium ne forme que des ions Ca?* et que, I’ion
hydroxyde étant OH™, il en faut deux pour former un composé neuire. De 1a méme
fagon, le nom «oxyde de fer(Il) » entraine la formule FeO, étant donné que le chiffre
romain IT révéle la présence de 1’ion Fe?* et que I’ion oxyde est O%".












en valeur absolue & celle de I’électron. mais de signe opposé. La masse d’un neutron
est presque identique a celle du proton, et sa charge est nulle.

Les isotopes sont des atomes qui possédent le méme nombre de protons (par con-
séquent, ils constituent le méme élément) mais des nombres différents de neutrons.
Autrement dit, les isotopes ont le méme numéro atomique mais un nombre de masse
(nombre total de neutrons et de protons) différent.

Les atomes peuvent se combiner pour former des molécules, c’est-a-dire partager
des électrons pour former une liaison covalente. Pour décrire une molécule, on peut
utiliser: une formule chimique, qui indique le nombre et le type d’atomes qui la
composent ; une formule structurale, qui indique quels atomes sont li€s aux autres;
des modeles moléculaires (modele boules et batonnets ou modéle compact) qui
montrent la position exacte des atomes dans 1'espace. Quand un atome céde un ou
plusieurs électrons, il forme un ion positif appelé «cation». S'il accepte des €lec-
trons, il forme un ion négatif appelé « anion». Une liaison ionique résulte de 1I’inter-
action, pour former un composé ionique, d’ions de charges opposées.

Dans le tableau périodique, les éléments sont classés selon I’ordre croissant des
numéros atomiques, et les éléments qui sont dotés des mémes propriétés chimiques
occupent une méme colonne verticale, ou groupe. La plupart des éléments sont des
métaux, qui ont tendance a former des cations pour former des composés ioniques
avec les non-métaux, éléments qui, eux, ont tendance a former des anions.

On peut nommer de fagon systématique les composés chimiques en respectant un
ensemble de regles relativement simples. Les régles dépendent du type de composé a
nommer. Dans le cas des composés ioniques binaires (ceux qui contiennent a la fois
un métal et un non-métal), on utilise un dérivé de la racine du nom du non-métal
auquel on ajoute le nom du métal. Dans les composés de type I contenant un métal qui
forme toujours le méme cation (le sodium, par exemple, ne forme que des ions Na* ;
le magnésium, que des ions Mg?+, etc.), le nom du métal suffit. Dans le cas de com-
posés du type I1, qui contiennent un métal pouvant former plus d'un type de cation,
(par exemple, le fer peut former des ions Fe?* et Fe**) on utilise un chiffre romain qui
représente la charge de I’ion métallique. Dans les composés formés uniquement de
non-métaux, on utilise des préfixes pour indiquer le nombre relatif d’atomes.

Les ions polyatomiques portent des noms spéciaux qu’il vous faut mémoriser, tout
comme leurs charges nettes. Dans les composés renfermant des ions polyatomiques,
I’anion est d’abord nommé en premier suivi du nom du cation. Dans le cas des com-
posés covalents binaires de type III, on utilise des préfixes pour indiquer le nombre
relatit d’atomes. On nomme le second élément en premier comme s’il s’ agissait d’un
anion et on le fait suivre du nom complet du premier élément.

Section 2.2 atome nucléaire formule structurale
loi de conservation de la noyau modele compact
masse Section 25 modele boules et batonnets
lo% des proport?ons déﬁn_ies proton ion.
loi des proportions multiples neutron CaFlon
. anion
1sotope

Section 2.3 liaison ionique

numéro atomique

masse atomique
hypothese d’ Avogadro

nombre de masse

ion polyatomique

Section 2.6 Section 2.7
Section 2.4 liaison chimique tableau périodique
rayon cathodique liaison covalente métal
électron molécule non-métal
radioactivité formule chimique groupe

Mots dlés

période

métaux alcalins
métaux alcalino-terreux
halogénes

gaz. rares

Secfion 2.8

composés binaires
composés ioniques binaires
oxanions

composés covalents binaires
acides
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Elaboration de la théorie atomique

1.

bt

5.

Dites ce qui est vrai de I’atome individuel. Expliquez.

a) Un atome individuel doit étre considéré comme un solide.

b) Un atome individuel doit étre considéré comme un liquide.

¢) Un atome individuel doit étre considéré comme un gaz.

d) L’état d’un atome dépend de 1’élément en question.

€) Un atome individuel ne peut étre considéré ni comme un
liquide, ni comme un solide, ni comme un gaz.

Justifiez le choix de la réponse et dites pourquoi les autres sug-
gestions ne sont pas acceptables.

Vous étes remonté dans le temps et travaillez avec Dalton dans
son laboratoire. Il travaille sur une table des masses relatives et
voici les résultats qu’il a obtenus:

0,602 g du gaz A réagit avec 0,295 g du gaz B;

0,172 g du gaz B réagit avec 0,401 g du gaz C;

0,320 g du gaz A réagit avec 0.374 g dugaz C.

a) En supposant les formules les plus simples (AB, BC et AC),
constituez une table des masses relatives pour Dalton.

Connaissant un peu I’histoire de la chimie, vous dites & Dalton
que, s’il trouve les volumes de gaz aux mémes pression et tem-
pérature. il n’est pas nécessaire de supposer les formules les
plus simples. Vous lui présentez les résultats suivants :

6 volumes de gaz A + | volume de gaz B — 4 volumes de pro-
duit ;

1 volume de gaz B + 4 volumes de gaz C — 4 volumes de pro-
duit;

3 volumes de gaz A + 2 volumes de gaz C — 6 volumes de pro-
duit.

b) Ecrivez les équations équilibrées les plus simples et trouvez
les masses relatives réelles de ces éléments. Expliquez votre
raisonnement.

Comment faire pour trouver le nombre de «molécules de
craie » qu’il vous faut pour écrire votre nom au tableau ?
Fournissez une explication de tout ce que vous devez faire. de
méme qu’un exemple de calcul.

Ces questions concement le travail de J.J. Thomson.

a) D’aprés ses travaux, quelles particules considérerait-il les
plus importantes pour la formation des composés (modifi-
cations chimiques) et pourquoi ?

b) Des deux particules subatomiques résiduelles, laquelle
placeriez-vous en second au point de vue importance dans
la formation des composés et dites pourquoi.

¢) Proposez trois modéles qui expliquent les résultats de
Thomson et évaluez-les. Pour que votre réponse soit com-
plete, vous devriez inclure les données de Thomson.

Dans un contenant fermé, on applique de la chaleur sur un cube
de glace jusqu’a ce que tout devienne vapeur. Schématisez ce

10.

12

qui se produit en supposant que vous puissiez voir a un trés
haut degré de grossissement. Qu’arrive-t-il a la taille des molé-
cules ? Qu’arrive-t-il & la masse totale de 1’échantillon ?

Dans un contenant en verre scellé rempli d’air, il y a un produit
chimique. Le tout a une masse de 250,0 g. A I’aide d”une loupe,
on oriente les rayons du soleil sur le produit chimique jusqu’a
ce qu’il prenne feu. Une fois que la combustion est terminée.
quelle est la masse du systeme ? Expliquez.

Vous prenez trois composés formés de deux éléments chacun et
vous les décomposez. Pour déterminer les masses relatives de
X, Y et Z, vous recueillez et pesez les éléments. Vous obtenez
les résultats suivants :

Eléments dans le composé Masses des éléments

XetY X=04g Y=42¢g
YetZ Y=14¢g,7Z=10¢g
XetY X=20g Y=70g

a) Quelles suppositions faites-vous pour résoudre ce pro-
bléme ?

b) Quelles sont les masses relatives de X, Yet Z?

©) Quelles sont les formules chimiques de ces trois com-
posés?

d) Si vous décomposez 21 g du composé XY, quelle masse de
chaque élément y a-t-il?

On peut extraire la vitamine niacine (acide nicotinique,

CHsNO;) d’une grande variété de sources naturelles, par

exemple du foie, de la levure, du lait et des grains entiers. On

peut également la synthétiser & partir de matériaux commer-

cialisés. D’un point de vue nutritionnel, quelle serait la

meilleure source d’acide nicotinique a utiliser pour la prépara-

tion de comprimés multivitaminmiques ? Pourquoi ?

Une des caractéristiques d’une «bonne» théorie est que cette

derniére souleéve plus de problémes qu’elle n’en résout. Cela

est-il vrai pour la théorie atomique de Dalton ? Si oui, en quel

sens ?

Dalton suppose que tous les atomes d’un méme élément ont

des propriétés identiques. Expliquez pourquoi cette supposi-

tion n’est pas valide.

Comment la théorie atomique de Dalton explique-t-elle:

a) laloi de conservation de la masse ?

b) la loi des proportions définies ?

¢) laloi des proportions multiples ?

Quelle modification faut-il apporter a la théorie atomique de
Dalton pour expliquer les résultats obtenus par Gay-Lussac au
cours de ses expériences sur les volumes de gaz qui réagissent
entre eux ?

Qu’est-ce qui permet de conclure que les rayons cathodiques
possedent une charge négative ?



14. Montrez en quoi le modele atomique de Dalton a dii étre mo-

difi€ par les découvertes de :

a) J.J. Thomson;

b) Henri Becquerel ;

¢) lord Rutherford.

Juelle distinction faut-il faire entre : a) le numéro atomique et
le nombre de masse ?; b) le nombre de masse et la masse ato-
mique ?

16. Qu’est-ce qui distingue la famille de la période dans le tableau

périodique ? Duquel de ces termes groupe est-il synonyme ?
Quand I’hydrogene briile en présence d’oxygene pour former
de I’eau, la composition de I’eau formée ne dépend pas de la
quantité d’oxygene. Interprétez ce phénomene a la lumiére de
1a loi des proportions définies.

18. Les deux familles d’éléments les plus réactifs sont les

halogenes et les alcalins. En quoi leur réactivité differe-t-elle ?

mation d’'un produit dont I€s proprietes SONnt Loujours 1es

mémes quelles que soient les quantités relatives de H; et de Cl,

utilisées.

a) Comment interpréter ces résultats en fonction de la loi des
proportions définies ?

b) Lorsqu’on fait réagir des volumes égaux de Hy et de Clp, a
la méme température et a la méme pression, quel volume du
produit HCI est formé ?

La théorie afomique

20. En faisant réagir 1 L de chlore, Cl,, avec 3 L de fluor, F;, on

obtient 2 L de produit gazeux. Tous les gaz sont & la méme tem-
Pérature et soumis & la méme pression. Déduisez la formule du
nrochiil gazeux ainsi obtenu.

mnait plusieurs composés qui ne contiennent que du
soutre, S, et du fluor, E La composition de trois d’entre eux est
la suivante :
a) 1,1888 g de F pour 1,000 gde S;
b) 2,375 g de F pour 1,000 g de S:
©) 3,563 g de F pour 1.000 g de S.
Démontrez que ces données confirment la loi des proportions
multiples.

22. ’hydrazine, I’ammoniac et 1'azoture d”hydrogéne contiennent

tous trois de I’azote et de I’hydrogene. La masse d’hydrogéne
qui se combine 2 1,00 g d’azote dans chacun de ces composés
estde 1,44 x 1071 g; 2,16 X 1077 g: 2,40 x 102 g, respective-
ment. Montrez que ces données sont conformes & la loi des pro-
nortions multiples.

Sterminé les valeurs des premiéres masses atomiques en
mesurant la masse d’une substance qui réagissait avec 1 g
d’oxygene. A partir des données suivantes, et en supposant que
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Exercices

la masse atomique de I’hydrogéne soit de 1,00, dressez un
tableau des masses atomiques relatives des éléments ci-
dessous.

Comparez ces valeurs a celles du tableau périodique.

s qui ¢
mbine
r d’oxyg

26 g
5g
00g

Comment peut-on expliquer les différences ?

La masse de béryllium qui se combine a 1,000 g d’oxygene
pour former I’oxyde de béryllium est de 0,5633 g. Quand on a
commencé & mesurer les masses atomiques, on a cru que la for-
mule de I’oxyde de béryllium était Be;Os. Si tel était le cas,
quelle serait la masse atomique du béryllium? Supposez que
J’oxygene a une masse atomique de 16,00.

Lo noture de V'atome

26.

28

30

32

34

A partir des données de ce chapitre relatives 3 la masse du pro-
ton, a celle de I’électron, 2 la taille du noyau et & celle de
I’atome, calculez la masse volumique du noyau d’hydrogene et
celle de I’atome d’hydrogene (volume d’une sphere = 4/3 7 r3).
Vous voulez préparer un modele a I’échelle de I’atome d’hy-
drogene et vous décidez que son noyau aurait un diamétre de
1 mm. Quel serait le diamétre du modele de 1’atome ?

me expérience donnée, la charge totale d’une goutte
d’huile a été évaluée 4 5,93 X 107'® C. Combien de charges
négatives contient cette goutte 7
Un chimiste habitant une autre galaxie a repris I’expérience des
gouttelettes d’huile de Millikan et a obtenu, en ce qui concerne
les charges des différentes gouttelettes, les résultats suivants.
2,56 X 10712 zirkombs 7,68 X 10712 zirkombs
3,84 x 10712 zirkombs 5,12 % 1072 zirkombs

Quelle est 1a charge de I’électron en zirkombs ?

*les symboles des éléments suivants : or, azote, mercure,
potassium, étain, antimoine, tungstene.
Ecrivez les symboles des métaux suivants : sodium, béryllium,
mangangse, chrome et uranium.

z les symboles des non-métaux suivants : fluor, chlore,
brome. soufre, oxygéne et phosphore.
Ecrivez les symboles des éléments suivants: titane, sélénium,
nlutonium, argent et silicium.

z le nom des métaux dont les symboles sont les sui-
vants: Sn, Pt. Co. Ni, Mg, Ba, K.

Trouvez le nom des non-métaux dont les symboles sont les
suivants: As, I, Xe, He, C, Si.






54.

56.

s les éléments du groupe IVA (la «famille du carbone »):
¢, 51, Ge, Sn et Pb. Au fur et 2 mesure que I’on descend dans le
groupe, qu’arrive-t-il au caractére métallique des éléments ?

Qu’arrive-t-il au caractere métallique des éléments quand on se
déplace de gauche a droite dans une période du tableau pé-
riodique ?

51 les atomes ci-dessous ont tendance a accepter ou a
céder des électrons lorsqu’ils deviennent des ions. Quel est
I’ion le plus probable que forme chaque élément ?

a) Na.

b) Sr.

c¢) Ba.

d L

e) Al

S

Dites si les atomes ci-dessous ont tendance & accepter ou a
céder des électrons lorsqu’ils deviennent des ions. Quel est
I’ion le plus probable dans chacun des cas ?

a) CL c) Se. e) O.
b)Cs. a)N. £ Mg
Nomenclature

58.

60.

62.

Nommez chacun des composés suivants.

a) NaCl c¢) CaS
b) Rb,O d) Alls
Nommez chacun des composés suivants.
a) Co,03 ¢) FeBr,
b) Cu,0O d) PbS,
ez les composés ci-dessous.
a) CrU;
b) CI‘203
c) ALO;
d) NaH
e) CaBr,
f) ZnCl,
Nommez chacun des composés suivants.
a) CsF c) AgS e) TiO,
b) LizN  d) MnO, f) SrsP,

ez les composés ci-dessous.
a) KUIO,
b) Caz(POy);
¢) Aly(SOy);
d) Pb(NO3),

Nommez chacun des composés suivants.
a) BaSO3 c) KMnOy,
b) NaNOz d) KzCI‘207

ez chacun des composés suivants.
a) NIy ¢ SF,
b) PCl; d) NoF,

64.

66.

68.
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Nommez chacun des composés suivants.
a) SiF, ¢) NO
b) P.Og d) SeO3
ez chacun des composés suivants.
a) Cul ¢) Col, e) NaHCO; g) SFg i) BaCrO,4

b) Cul, d) NayCO3; f) SN, h) NaOCl1 j) NH,NO;

Nommez les composés ci-dessous.
a) HNOs

b) HNO,

c) H3PO4

d) NF3

e) NaHSO,
n CLO,

g) NaBrO;
h) Fe(I0,4);
i) Ru(NOs);
) V205

k) PtCly

D Me3(POy),

» la formule de chacun des composés ci-dessous.
a) Bromure de césium.
b) Sulfate de baryum.
¢) Chlorure &’ ammonium.
d) Monoxyde de dichlore.
e) Tétrachlorure de silicium.
f) Trifluorure de chlore.
g) Oxyde de béryllium.
h) Fluorure de magnésium.

Fcrivez la formule de chacun des composés ci-dessous.
a) Difluorure de soufre.

b) Hexafluorure de soufre.

¢) Dihydrogénophosphate de sodium.
d) Nitrure de lithium.

e) Carbonate de chrome(III).

f) Fluorure d’étain(ID).

g) Acétate d’ammonium.

h) Hydrogénosulfate d’ammonium.
i) Nitrate de cobalt(III).

i) Chlorure de mercure(I).

k) Chlorate de potassium.

D) Hvdrure de sodium.

: 1a formule de chacun des composés ci-dessous.
a) Hydroxyde de sodium.
b) Hydroxyde d’aluminium.
¢) Cyanure d’hydrogeéne.
d) Peroxyde de sodium.
e) Acétate de cuivre(Il).
) Tétrafluorure de carbone.
g) Oxyde de plomb(II).
h) Oxyde de plomb(IV).
i) Acide acétique.
) Bromure de cuivre(l).
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72.
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k) Acide sulfureux.

1) Arséniure de gallium.

Fcrivez la formule de chacun des compos€s ci-dessous.
a) Hydrogénophosphate d’ammonium.
b) Sulfure de mercure(I).

¢) Dioxyde de silicium.

d) Sulfite de sodium.

e) Hydrogénosulfate d’aluminium.

f) Trichlorure d’azote.

g) Acide bromhydrique.

h) Acide bromeux.

i) Acide perbromique.

1) Hydrogénosulfure de potassium.

K) Jodure de calcium.

1) Perchlorate de césium.

écrete une protéine appelée
«1nsuline », hormone destinee a regulariser le métabolisme des
sucres. L’incapacité de produire de I'insuline caractérise le
diabete sucré, qu'on traite a 1'aide d’injections d’insuline.
Compte tenu de la loi des proportions définies, peut-on
s’attendre a ce qu’il y ait des différences entre I’activité chi-
mique de I’insuline humaine extraite du pancréas et celle de
I’insuline produite par des bactéries grace au génie génétique ?
Pourquoi ?
Combien y a-t-il de protons, de neutrons et d’électrons dans
chacun des atomes et ions ci-dessous ?
a) Mg
b) PMg?*
¢) 3Co?t
d) $Co**
€) 3Co
) JaSe
g) 33Se?”
h) SN
SNt
Voicl des formules et les noms communs de plusieurs subs-
tances. Donnez les noms systématiques de ces substances.

a) Sucre de plomb Pb(CH3CO5),
b) Vitriol bleu CuSO,

¢) Chaux vive CaO

d) Sels d’Epsom MgSO,

€) Magnésie Mg(OH),

f) Gypse CaSO,

¢) Gaz hilarant N-O

Nommez chacun des €léments suivants.

a) Un gaz rare possédant 54 protons dans son noyau.

b) Un membre de la famille de 1'oxygéne dont I’ion 2— con-
tient 36 électrons.

¢) Un alcalino-terreux dont I’ion 2+ contient 18 électrons.

d) Un métal de transition dont le noyau posséde 42 protons.

e) Un élément radioactif possédant 94 protons et 94 électrons.

76.

78.

80.

82.

Calculez le nombre d’atomes d’hydrogéne dans une molécule
de CeH 206, dans 2 molécules de C,Hg, dans 3 molécules de
CHy,4, dans 4 molécules de HyPO, et dans 6 molécules de H,0.

Les éléments d’une famille forment souvent des oxanions de
formule générale identique. Les anions sont nommés de fagon
similaire. Quels sont les noms des oxanions du sélénium et du
tellure : Se0,2~. Se037, TeO42, TeO;2 7

les groupes du tableau périodique sont sou-
vent appelés les «métaux de la monnaie ». Trouvez les élé-
ments de ce groupe en vous basant sur votre expérience.

La désignation 1A a VIIIA utilisée pour certaines familles du
tableau périodique permet de prédire la charge des ions dans
les composés ioniques binaires. Dans ces composés, les
métaux prennent une charge positive égale au numéro de la
famille ; les non-métaux prennent une charge négative égale au
numéro de la famille moins 8. Ainsi. le composé formé de so-
dium et de chlore contient des ions Na* et des ions Cl~: sa for-
mule est NaCl. Prédisez la formule et le nom des composés
binaires formés des paires d’éléments suivants.

a) Baet O.

b) LietN.

¢) AletE

d) KetS.

e) Inet O.

f) CaetBr.

g) AletP.

h) Mg et N.

S’il y a combustion, il y a réaction d’une substance avec de
I’oxygene. La combustion compléte de tout hydrocarbure
(composé binaire formé de carbone et d’hydrogene) donne
naissance & du dioxyde de carbone et & de I’eau comme seuls
produits. L’octane est un hydrocarbure rencontré dans 1’es-
sence, et sa combustion complete produit 8 litres de dioxyde
de carbone pour chaque volume de 9 litres de vapeur d’eau (les
deux mesurés a la méme température et a la méme pression).
Quel est le rapport des atomes de carbone et des atomes d’hy-
drogeéne dans la molécule d’octane ?

Par analogie avec les composés du phosphore, nommez les
composés suivants : NazAsOy, H3As0,, Mgs(SbO,),.

Deux éléments, R et Q, se combinent pour former deux com-
posés binaires. Dans le premier, 14,0 g de R se combinent avec
3.00 g de Q. Dans le second, 7,00 g de R se combinent avec
4,50 g de Q. Faites la preuve que ces données respectent la loi
des proportions multiples. Si la formule du second composé est
RQ, trouvez la formule du premier composé.

Les premiers alchimistes avaient ’habitude de faire bouillir de
I’eau durant plusieurs jours dans un contenant en verre scellé.
[1 finissait par se former. au fond du contenant, un dép6t. Les
alchimistes croyaient alors qu’une partie de I’eau s’était trans-
formée en terre. Quand Lavoisier reprit cette expérience, il se
rendit compte que la masse de I’eau n’avait pas changé et que



la masse du contenant additionnée a celle du dépét était égale
4 la masse initiale du contenant. Linterprétation des alchi-
mistes était-elle exacte ? Expliquez ce qui se passe réellement.

Chacun des énoncés suivants est vrai, mais Dalton aurait
quelque difficulté & expliquer certains d’entre eux en se basant
sur sa théorie atomique. Expliquez les énoncés suivants.

a) L’éthanol et le méthoxyméthane ont la méme composition
massique (52% de carbone, 13 % d’hydrogéne et 35 %
d’oxygene) ; pourtant, ils ont des points de fusion, des
points d’ébullition et des solubilités dans I’ eau qui different.

Problémes défis 77

b) La combustion du bois laisse des cendres qui ne représen-
tent qu’une faible fraction de la masse originale du bois.

¢) Les atomes peuvent étre scindés en particules plus petites.

d) Un échantillon d’hydrure de lithium contient 85,5 % de
lithium en masse ; un autre échantillon d’hydrure de lithium
en contient 67,5 %. Pourtant, ces deux échantillons posse-
dent les mémes propriétés.
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Masses atomiques

Nous avons vu au chapitre 2 que les travaux de Dalton, Gay-Lussac, Lavoisier,
Avogadro et Berzelius ont fourni les premieres données quantitatives relatives aux
masses atomiques. A partir des proportions dans lesquelles les éléments se combi-
naient pour produire différents composés, les chimistes du XIX® siecle en sont
arrivés & calculer les masses relatives des atomes. Depuis 1961. on utilise un nouveau
systéme de masse atomique dont I’étalon est le >C (carbone 12). Dans ce systéme,
la masse d’un atome de 2C vaut exactement 12 unités de masse atomique, u, et on
détermine la masse de tous les autres atomes en fonction de cette valeur étalon.

La méthode la plus exacte dont on dispose de nos jours pour comparer les masses
atomiques fait appel au spectrometre de masse. On vaporise dans cet instrument
(voir la figure 3.1) des atomes ou molécules qui traversent un faisceau d’électrons qui
se meuvent a grande vitesse. Ces électrons chassent des électrons des atomes ou des
molécules a analyser et les convertissent en ions positifs. Un champ électrique
accélere le mouvement des ions ainsi produits et les entraine vers un champ magné-
tique. Etant donné qu’un ion dont le mouvement est accéléré produit son propre
champ magnétique, ce dernier interagit avec le champ magnétique créé dans le spec-
trometre, ce qui entraine une déviation du trajet de I’ion. L’importance de cette dé-
viation est fonction de la masse des ions: plus les ions sont lourds, moins ils sont
déviés. On peut donc de la sorte les séparer (voir la figure 3.1). En comparant les posi-
tions de leurs points d’impact sur la plaque de détection, on peut calculer de fagcon
trés précise leurs masses relatives. Par exemple, lorsqu’on analyse dans un spec-
trometre de masse le '2C et le 13C, on constate que le rapport de leurs masses est de

Masse 13C

=1,0836129
2C

Masse !

Par définition, 1’unité de masse d’un atome est telle que la masse du 12C est exac-
tement de 12 unités de masse atomique ; par conséquent, selon cette échelle,

plaque de détection

iol

éc
Y
fa
UIdPUSILLL poaicuanic
de vaporiser I’échantillon
Figure 3.1

[A gauche) Un technicien injectant un échantillon dans un spectrométre de
masse. Représentation schématique d'un specirométre de masse.

































3.4 Pourcentuge mossique des éléments dans les composés

Pourcentage massique des éléments dans
les composés

On peut décrire la composition d’un composé de deux fagons: en précisant le
nombre de ses atomes constituants ou en exprimant le pourcentage (en masse) de ses
éléments. On peut obtenir le pourcentage massique des éléments & partir de la for-
mule du composé en comparant la masse de chacun des éléments présents dans une

mole de ce composé.
Dans le cas de I’éthanol, par exemple, dont la formule est C-HsOH, on obtient la
masse de chaque élément présent et la masse du composé de la fagon suivante:

— g _
Masse de C =2 mol X 12,01—=— = 24,02 g
_mol
- g
Masse de H = 6 moT X 1,008—== = 6,048 g
el

Masse de O =1 mol X 16,00—& = 16,00 g
mol
Masse de 1 mol C;HsOH = 46,07 g

On peut calculer le pourcentage massique du carbone dans I’éthanol en divisant la
masse du carbone présent dans une mole d’éthanol par la masse totale d’une mole
d’éthanol, puis en multipliant le résultat par 100/cent ; on obtient
masse de C dans | mol C,HsOH

masse de 1 mol C,HsOH

Pourcentage massique de C = X 100%

= 28028 00 = 52,14%
46,07 g
En procédant de fagon identique, on obtient les pourcentages massiques de
I’hydrogene et de I’oxygene dans 1I’éthanol.

. masse de H dans 1 mol C,HsOH
P t deH = X 100 %
ourcentage massique de masse de 1 mol CoH-OH o

6,048 ¢
— SV 8 % 100% = 13.13%
46,07 & % ’

masse de O dans 1 mol C;HsOH

P ent. assique de O = X 100%
ouceniage massique ce masse de 1 mol C;HsOH ¢

16,00
=298 100% = 34,73 %
46,07 g 7

La somme de ces pourcentages doit valoir 100 % ; c’est ainsi qu’on peut vérifier
I’exactitude des calculs.

Calcul du pourcentage massique |

xiste sous deux formes représentées par la méme formule

ossédant la méme masse molaire, majs différentes en ce

nts atomiques. Une des formes est responsable de I’odeur

le carvi et I’autre, de celle de 1'huile de menthe. Calculez
chaque élément présent dans la carvone.
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3.5 Déterminotion de la formule d'un composé

Dans le cas qui nous intéresse, il y a 38,67 % de carbone (en masse); cela signifie
que, dans 100,00 g de composé, on retrouve 38,67 g de carbone ; de 1a méme fagon,
on détermine qu’il y a 16,22 g d’hydrogéne par 100 g de composé, etc. Pour établir
la formule, on doit calculer le nombre de moles d’atomes de carbone présents dans
38,67 g de carbone, le nombre de moles d’atomes d’hydrogéne présents dans 16,22 g
d’hydrogene et le nombre de moles d’atomes d’azote présents dans 45,11 g d’azote.
On peut procéder de la facon décrite ci-dessous.

1 mol C
38,67 g€ x —LE 3590 mol C
X A oLeC mo
1 mol H
1622 g1 x LIOLH 1609 mol H
X 08 o 1 mo
45,11 g x L MIN 5950 mol N

14,01 g X

On sait donc que, dans 100,00 g de ce composé, on trouve 3,220 moles d’atomes
de carbone, 16,09 moles d’atomes d’hydrogeéne et 3,220 moles d’atomes d’azote.

Pour trouver le plus petit rapport entre des nombres entiers d’atomes dans ce
composé, on divise chaque nombre de moles par le plus petit nombre trouvé, soit ici
3,220; ainsi

c. 320molC _
" 3,220 mol C
16,10 mol H
H: ——/——mm = | |
3.220 mol C 5 mol H/mol C
3,220 mol N
. V=1 1 N, |
N 30 morc | Mol Nmol €

La formule du composé est donc CH;sN. Cette formule est appelée formule
empirique. Elle représente le plus petit rapport entre des nombres entiers des dif-
férents atomes du composé.

La formule moléculaire de ce composé pourrait étre CH;N. Elle pourrait cepen-
dant tout aussi bien étre C,H;gN; ou C3H5Nj3, etc. (un multiple du plus petit rapport
entre les nombres entiers). Pour chacune de ces possibilités, les nombres relatifs
d’atomes sont exacts. En fait, toute molécule qu’on peut représenter par (CHsN),, ou
x est un nombre entier, a pour formule empirique CHsN. Pour déterminer la formule
exacte de la molécule en question, c’est-a-dire sa formule moléculaire, il faut en
connaitre la masse molaire.

Supposons que la masse molaire de ce composé de formule empirique CH;sN soit
de 31,06 g/mol. Comment peut-on en établir la formule moléculaire adéquate ? Etant
donné que la formule moléculaire est toujours un multiple de 1a formule empirique,
il faut d’abord déterminer la masse de la formule empirique de CHsN.

1C: 1X1201g=120lg
5H: 5X1,008g =15040¢g
IN: 1X1401g=140l¢g

Masse de 1 mol de formules CHsN = 31.058 g

Dans ce cas, cette valeur étant la méme que celle de la masse molaire connue du
composé, sa formule empirique et sa formule moléculaire sont identiques; cette

95



























104 (Chapitre Trois Stechiométrie

I’équation équilibrée peut étre représentée de la fagon suivante :

@0 -
i

On peut voir que tous les éléments sont équilibrés.

ETAPE 1

Identifier la réaction qui a lieu : déterminer quels sont les réactifs et les produits, ainsi
que leurs états physiques.

ETAPE 2

Ecrire I’équation non équilibrée qui résume les informations obtenues a I’étape 1.

ETAPE 3

Equilibrer 1’équation par tatonnement, en commengant par les molécules les plus
complexes. Déterminer les coefficients nécessaires pour qu’il y ait, de chaque coté,
le méme nombre de chaque type d’atome. Ne pas modifier la nature (formule) des
réactifs ou des produits.

Equilibrage d’une équation chimique 1

t tous de couleur brillante. Quand on fait chauffer du
de, (NH,4)-Cr-0O7, un composé de couleur orange vif,
ieu (voir les deux photos). La réaction est trés com-
esoins de la cause, précisons que les produits sont
. I’azote gazeux (molécules de N;) et la vapeur d’eau.
A cette réaction.

ci-dessus, le réactif est le dichromate d’ammonium
produits sont 1’azote, Nx(g), la vapeur d’eau, H,O(g),
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A partir de cet exemple, on peut se poser d’autres questions, par exemple : Quelle
est la quantité de gaz carbonique produite quand 96,1 g de propane réagissent avec
I’oxygene ? Dans ce cas, il faut passer du nombre de moles de propane au nombre de
moles de dioxyde de carbone. En examinant I’équation équilibrée, on constate que,
pour chaque mole de C3Hg transformée, il y a production de 3 moles de CO,. Le fac-
teur steechiométrique qui permet de passer du nombre de moles de propane au
nombre de moles de dioxyde de carbone est donc

3 mol CO,
1 mol CsHg

En effectuant la conversion, on obtient

3 mol CO,

———= = 6,54 mol CO
1_mol-€5H5 2

2,18 mol C¥Hg X

Aprés quoi, en utilisant la masse molaire du CO; (44,0 g/mol), on calcule la quan-
tité¢ de CO, produite, soit

44,0 ¢ CO
6.54 mol- €05 X — 82 _ 988 5 CO
27 | metes, g

Revoyons quelles sont les étapes a franchir pour déterminer la quantité de gaz car-
bonique produite 2 la suite de la comnbustion de 96,1 g de propane.

I mol C3Hg 3 mol CO,
96,1 gCsHg |[————————— ) 2,18 mol C3Hg | —————= ) 6,54 mol CO
84308 1 441 g CyHy MOTE38 | T mol C3Hg o2
288 g CO,
ETAPE 1
Equilibrer I’équation de la réaction.
ETAPE 2
Convertir les masses connues de réactif ou de produit en moles de cette substance.
ETAPE 3
Utiliser I’équation équilibrée pour déterminer les facteurs stcechiométriques.
ETAPE 4

Utiliser les facteurs steechiométriques pour calculer le nombre de moles du réactif ou
du produit désiré.
ETAPE 5

Transformer le nombre de moles en grammes, si le probléme I’exige.
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L'ammoniac est d’abord dissous
dans |'eau d'irrigation avant d’étre
épandu dans un champ de mais.

11 est & noter que les produits ne se forment que si les molécules CH4 et H,0 sont
en présence les unes des autres. Une fois que les dix molécules CH4 ont réagi avec
dix molécules H,O, les molécules d’eau résiduelles ne peuvent plus réagir. Elles sont
en exceés. Par conséquent, la quantité de produit formé sera déterminée par la quan-
tité de méthane en présence. Une fois le méthane utilisé, il ne peut y avoir formation
d’aucun autre produit, et ce, méme s’il reste de 1’eau. Dans cette situation, la quan-
tité€ de méthane limite la quantité de produits formée.

Cela nous amene au concept de réactif limitant, défini comme le réactif qui est
utilisé au complet le premier et qui, par conséquent, limite la quantité de produit qui
peut étre formée. Dans tout probleme stcechiométrique, il est essentiel de déterminer
quel réactif est limitant, afin de pouvoir calculer adéquatement les quantités de pro-
duits.

Pour explorer davantage cette idée de réactif limitant, considérons la réaction de
synthése de I’ammoniac par le procédé Haber:

Na(g) +3Hx(g) — 2NH3(g)

Supposons que 5 molécules N, et 9 molécules H; sont placées dans un ballon.
Est-ce que les quantités de réactif sont en proportion steechiométrique ou est-ce que
I’une d’elles sera épuisée avant I’autre ? L’équation équilibrée indique que chaque
molécule N, exige 3 molécules H, pour former le produit :

Par conséquent, le rapport steechimoétique Ho/N; est de 3Hy/1N,. Dans 1’expé-
rience en question, il y a 9 molécules H; et 5 molécules N, (un rapport de 9H,/5N,
= 1,8H2/1Ny).

Puisque le rapport réel (1,8:1) de Hy/N; est inférieur au rapport exigé par 1’équa-
tion équilibrée (3:1), il n’y a pas suffisamment d’hydrogéne pour réagir avec tout
I’azote. C’est dire que I’hydrogéne sera d’abord épuisé et que quelques molécules de
N, n’auront pu réagir.

La figure 3.14 montre la réaction de 3 molécules de N, avec 9 molécules H; pour
donner 6 molécules NH;:

3N, +9H, —— 6NH;

L’azote est en exces: 2 molécules N, n’ont pas réagi.

Cette expérience démontre que 1’hydrogéne est le réactif limitant. La quantité de
H, initialement présente fixe le nombre de molécules NH3 qui pourront étre pro-
duites. Toutes les molécules N, n’ont pu étre utilisées parce que les molécules H; ont
toutes été utilisées par les trois premiéres molécules N3 a réagir.

Une autre fagon de considérer le probléme serait de déterminer combien de Hj il
faudrait pour 5 molécules N;. Si on multiplie I’équation équilibrée

Na(g) +3Hz(g) —— 2NH3(g)

par 5, on obtient:
5Na(g) + 15H,(g) — 10NH3(g)
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En laboratoire ou en industrie, les quantités utilisées sont beaucoup plus impor-
tantes que les quelques molécules de I’exemple précédent. Il faut donc apprendre a
déterminer le réactif limitant & partir des moles. I’ idée est la méme, sauf que 1I’on uti-
lise des moles de molécules plutot que des molécules individuelles. Par exemple, sup-
posons un mélange de 25,0 kg d’azote et de 5,00 kg d’hydrogene que I’on fait réagir
pour former de I’ammoniac. Comment calculer la masse d’ammoniac produite quand
la réaction est terminée (c’est-a-dire quand 1’un des réactifs est complétement
épuisé) ?

Comme dans I’exemple précédent, il faut recourir a I’équation équilibrée

Na(g) +3Halg) —> 2NHs(g)
afin de déterminer lequel de I’azote ou de I’hydrogéne est le réactif limitant et,
ensuite, calculer la quantité d’ammoniac formée. On calcule d’abord le nombre de
moles de réactifs présentes:

1000685 _ 1 mol No
25,0 X x
R X T T W0en
1000 g Hy 1 mol H,
5,00 X x
ke > e X 2016 o4

Puisque 1 mol de N réagit avec 3 mol de H,, le nombre de moles de H; qui réa-
git exactement avec 8,93 x 102 mol de N est

8.93 X 102 met i x S MO Ha _ 5 6o s 103 mol H,
1 meliN;

= 8,93 X 102 mol N,

= 2,48 X 10° mol H,

Ainsi, pour étre totalement transformées, 8,93 x 102 mol N, exigent 2,68 x
10? mol H,. Dans ce cas, cependant, on ne retrouve que 2,48 x 10° mol Hy, ce qui
signifie que la réaction sera & court d’hydrogéne avant d’étre a court d’azote.
Autrement dit, dans ce cas particulier, ¢’est I’hydrogene qui est le réactif limitant;
c’est donc la quantité d’hydrogene qui permet de calculer la quantité d’ammoniac

produit.
2 mol NH;

3 met T,
En transformant les moles en kg, on obtient

]7,0gNH3
1,65 X 103 x 28N 580 x 10* g NH; = 28,0 kg NH
, _motNTT; L onoE N, g NH; g NH;

2,48 X 10° mel-H; X = 1.65 X 10° mol NH;3

11 est important de signaler qu’on aurait pu en arriver a la méme conclusion en cal-
culant le nombre de moles d’azote qui réagissent avec la quantité d’hydrogene don-
née, soit
’ 1 mol N,
2,48 % 10° molH; X ———=

3 motH;

Ainsi, pour étre totalement transformées, 2,48 x 10° mol H, exigent 8,27 x
102 mol N,. Puisqu’il y a 8,93 x 10° mol N; en présence, il y a un exces d’azote. La
conclusion est par conséquent la méme que celle qui a été tirée précédemment : c’est
I’hydrogeéne qui sera épuisé le premier et qui limitera le rendement en NHj.

Une autre fagon, apparentée, mais beaucoup plus simple, de savoir quel est le
réactif limitant consiste & comparer le rapport molaire des réactifs de 1’équation
équilibrée a celui des réactifs dans le mélange réactionnel. Par exemple, dans le cas
précédent, le rapport des moles H; et N; exigé par I’équation équilibrée est

= 8,27 X 10> mol N,

3 mol H2
1 mol N,
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C’est dire que:
] H. . 3
%N—i (nécessaire) :T =3
Dans cette expérience, il y a 2,48 x 10% mol de H, et 8,93 x 102 mol de N». Le

rapport est donc

X 3
mol H, (réel) = 2,48 X 10

= =278
mol N, 8,93 X 10?2

Puisque 2,78 est inférieur a 3, le rapport molaire réel Hy/N; est trop faible, ¢’est
donc dire que H; est le réactif limitant. Si le rapport molaire réel avait été supérieur
43, alors c’est H; qui aurait €t€ en exces et N; qui aurait ét€ le réactif limitant.

Stocechiométrie: réactif limitant

zeux en faisant passer de I’ammoniac gazeux, NHs(g),
) solide, CuO(s), porté a haute température. Les autres
cuivre solide et de la vapeur d’eau.

NH; avec 90,4 g de CuO, quel est le réactif limitant ?
produit?

le la réaction, on peut écrire I’équation équilibrée.
1I0(s) ——> Na(g) +3Cu(s) +3H,0(g)
re de moles de NH3 (M = 17,0 g/mol) et de CuO

>
N

1 mol NH3

X [ —
17,03 g NH5

« 1 mol CuO
79,55;936

wtif limitant. on utilise le facteur steechiométrique qui

= 1.06 mol NH3

= 1,14 mol CuO

I x 3 mol CuO
3

2 motNH;

1,06 mol de NHj, il faut 1,59 mol de CuO. Or, iln’y a
ence; ¢’est donc le CuO qui est limitant (le CuO aura
H3). On peut tester cette conclusion en comparant le
[3 requis par I’équation équilibrée

= 1,59 mol CuO

0 (nécessaire) = 3 =1,5
3 2

1 CuO (réel) = 1,14
1 NH3 1,06

p petit (inférieur a 1,5), c’est CuO qui est le réactif

=1,08
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On appelle rendement théorique d’un produit la quantité de ce produit formée
quand le réactif limitant est épuisé. Dans I’exemple 3.18, le rendement théorique est
de 10,6 g d’azote. C’est la quantité maximale d’azote qu’on peut produire 2 partir des
quantités de réactifs utilisées. En fait. on atteint rarement ce rendement, étant donné
que des réactions secondaires indésirées peuvent avoir lieu (autres réactions dans
lesquelles interviennent un ou plusieurs réactifs ou produits), ainsi que d’autres com-
plications. Pour exprimer le rendement réel d’un produit, on recourt souvent & un
pourcentage du rendement théorique. C’est ce qu’on appelle le pourcentage de ren-
dement, soit

Rendement réel

- X 100% = tage d d t
Rendement théorique ¢ = pourcentage de rendemen

Par exemple, si la réaction étudiée a I’exemple 3.18 ne produisait que 6,63 g
d’azote au lieu des 10,6 g prédits, le pourcentage de rendement de 1’azote serait

66380 100% = 62,5%
10,625

Calcul du pourcentage de rendement

¢ également alcool méthylique, est I’alcool le plus
rburant dans les voitures de course ; & ce titre, il cons-
I’essence. On peut produire du méthanol en faisant
e gazeux avec de I’hydrogene. Supposons que 68.5 kg
kg de Hy(g).

rique du méthanol.

1de 3,57 x 10* g de CH30H, quel est le pourcentage
?

factif limitant. I’ équation équilibrée est

1+ CO(g) —— CH30H()









La formule empirique est le plus petit rapport entre les nombres entiers des dif-
férents types d'atomes présents dans un composé. On peut I’ obtenir 2 partir des pour-
centages massiques des éléments du composé. La formule moléculaire, formule
exacte de la molécule d’une substance, est toujours un multiple entier de la formule
empirique.

Au cours d’une réaction chimique, les atomes ne sont ni détruits ni créés; ils ne
sont que réorganisés. Tous les atomes présents dans les réactifs doivent se retrouver
dans les produits de la réaction. Pour représenter une réaction chimique, on utilise
une équation chimique dans laquelle les réactifs figurent a gauche de la fleche et les
produits, & droite. Une équation équilibrée indique les nombres relatifs de molécules
de réactifs et de produits qui participent & la réaction.

Pour calculer les quantités de réactifs transformés ou de produits formés au cours
d’une réaction, on utilise les facteurs steechiométriques tirés de 1’ équation équilibrée.
On appelle réactif limitant celui qui est épuisé en premier et qui, par conséquent,
détermine la quantité de produits qu’on peut obtenir.

Le rendement théorique d’un produit est la quantité maximale qu’on peut en
obtenir a partir d’une quantité donnée de réactif limitant. Le rendement réel, 1a quan-
tité¢ de produit réellement obtenue dans une expérience donnée, est cependant tou-
jours inférieur 2 cette valeur; on I’exprime habituellement sous forme de pourcen-
tage du rendement théorique.

steechiométrie Section 3.3 réactifs

Section 3.1 masse molajre produits

spectrometre de masse Section 3.5 i‘é“t‘t;irziecﬁfm_ e
i a i

masse atomique formule empirique q q

Sertion 3.2 formule moléculaire Section 3.8

mole Section 3.6 facteu_r o

steechiométrique

nombre d’ Avogadro équation chimique

Questions & discuter en dosse

Section 3.9

quantités steechiométriques
procédé Haber

réactif limitant

rendement théorique
pourcentage de rendement
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Justifiez votre réponse et dites pourquoi les autres suggestions
ne sont pas acceptables.

2. Quels renseignements fournit une formule ? une équation ?

1. Voici quelques réponses données par des étudiants 2 la ques-
tion suivante:

Que faut-il pour équilibrer une équation chimique ?

a) La réaction n’aura lieu que si les réactifs sont présents
dans le bon rapport molaire.

b) Les produits ne se formeront pas tant que la bonne quan-
tit¢ de réactifs n’aura pas été ajoutée.

¢) Une certaine quantité de produits ne pourra étre formée
sans qu’il y ait une certaine quantité de réactifs.

d) I’équation équilibrée nous dit combien de chaque réactif il
faut et nous permet également de prédire combien de
chague produit sera formé.

¢€) Pour que la réaction ait lieu telle qu’écrite, on doit avoir le
bon rapport molaire chez les réactifs.

3. Vous désirez préparer des biscuits, et il vous manque un ingré-

dient: des ceufs. Tous les autres ingrédients nécessaires sont en
quantités plus que suffisantes, mais vous n’avez que 1,33
tasse de beurre et aucun ccuf. Vous remarquez que la recette
exige 2 tasses de beurre et 3 ceufs (plus évidemment les
autres ingrédients) pour préparer 6 douzaines de biscuits.
Vous téléphonez a un ami et lui demandez d” apporter quelques
ceufs.

a) De combien d’ceufs aurez-vous besoin ?

b) Si vous utilisez tout le beurre (et avez suffisamment

d’ceufs), combien de biscuits pourrez-vous préparer ?

Malheureusement. avant méme que vous ayez pu dire & votre
ami combien d’ceufs il lui faudrait apporter, il a coupé la com-
munication. A son arrivée, vous Etes estomaqué. Pour vous
faire économiser du temps, il a cassé tous les ccufs dans un
bol. Vous lui demandez combien il en a brisé. 1 vous répond:
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«Je ne me souviens pas.» Vous pesez alors les ceufs: 62.1 g.

En supposant qu’un ccuf pése en moyenne 34,21 g,

a) Combien de beurre vous faudra-t-il pour utiliser tous les
ceufs ?

b) Combien de biscuits pourriez-vous préparer ?

¢) Qu’est-ce qui sera en exces, les ceufs ou le beurre ?

d) Un exces de combien ?

. L’azote (N;) et I’hydrogene (H;) réagissent pour former de

Pammr -~ “*Hs). Un rontenant fermé contient le mélange
de N, et de H, illustré ci-dessous:

En supposant que la réaction est compléte, représentez le
mélange des substances aprés réaction. Expliquez votre
réponse.

]

. Laquelle des équations suivantes représente le mieux la réac-

tion dont il est question en 4 ?

a) 6N, +6H; —— 4NH; +4N,

b) N2 + Hz —> NH3

¢) N+3H —> NHj

d) N2 + 3H2 — 2NH3

€) 2N, +6H, —> 4NHj

Justifiez votre réponse et dites pourquoi les autres suggestions
ne sont pas acceptables.

. Vous savez que A réagit avec B. Vous faites réagir 10,0 g de A

avec 10,0 g de B. Quel renseignement vous faut-il pour déter-
miner la quantité de produit qui sera formée ? Expliquez.

. La masse d’une grille est de 30 kg. Vous y mettez 3 kg de

charbon que vous faites briiler jusqu’a ce que la grille ait de
nouveau une masse de 30 kg. Quelle est la masse de gaz
émis ? Expliquez.

. Qu’arrive-t-il 4 la masse d’une tige de fer quand elle rouille ?

a) Elle reste la méme, car la masse se conserve.

b) Elle augmente.

¢) Elle augmente, mais si la rouille se détache, la tige retrou-
vera sa masse initiale.

d) Elle diminue.

Justifiez votre réponse et dites pourquoi les autres suggestions
ne sont pas acceptables. Soyez certain de bien comprendre ce
que signifie «rouiller».

Vous avez certainement remarqué que de I’eau dégoutte par-
fois du tuyau d’échappement d’une voiture en marche. Est-ce
une preuve qu’il y a une certaine quantité d’eau dans
I’essence ? Expliquez.

10. Quelle est la masse du produit obtenu ?

11.

12.

14.

a) Moins de 10 g.

b) Entre 20 et 100 g.
¢) Entre 100 et 120 g.
d) Exactement 120 g.
e) Plusde 120 g.

Choisissez le bon énoncé concernant les propriétés chimiques

du produit.

a) Elles ressemblent plus 2 celles de A.

b) Elles ressemblent plus a celles de B.

¢) Elles sont 2 mi-chemin entre celles de A et celles de B.

d) Elles ne sont pas nécessairement semblables a celles de A
ni a celles de B.

e) Elles peuvent ressembler plus a celles de A ou plus 2 celles
de B, mais il manque des renseignements pour pouvoir
trancher.

Justifiez votre réponse et dites pourquoi les autres suggestions
ne sont pas acceptables.

Dans le tableau périodique, on assigne au bore, B, une masse
atomique de 10,81 ; pourtant, la masse d’aucun atome de bore
n’est de 10,81 u. Expliquez.

Quelle différence y a-t-il entre la formule moléculaire et la
formule empirique d’'un composé donné? Se peut-il qu’elles
soient identiques ? Expliquez.

Pourquoi le rendement réel d’une réaction est-il souvent
inférieur au rendement théorique ?

Masses atomiques et spectroméire de masse

[l existe 3 isotopes stables du magnésium, Mg, dont les
masses et les abondances relatives sont les snivantes *

masse (i)

23,9850
24,9858
25.9826

A partir de ces données, calculez la masse atomique moyenne
du magnésium.

16. Supposons que I’élément Uus a été synthétisé el que ses iso-

topes stables sont les suivants:



Ways (2834 1) 34.60%
BSUys (2847 w)  21,20%
88us (287.8 u)  44.20%

Quelle est la valeur de la masse atomique moyenne de 1’élé-
ment Uus qui sera indiguée dans le tableau périodique ?

‘ment est un mélange de deux isotopes. L'un d’eux a une
masse atomique de 34,96885 u et une abondance relative de
75,53 %. L autre isotope a une masse atomique de 36,96590 u.
Calculez la masse atomigue moyenne et dites de quel €lément
il s’agit.

18. Un élément est formé & 90,51 % d’un isotope ayant une masse

de 19,992 u, & 0,27 % d’un isotope ayant une masse de
20,994 et 29,22 % d’un isotope ayant une masse de 21,990 u.
Calculez la masse atomique de I’élément en question et dites
de auel élément il s’ agit.

ypium existe sous la forme de 2 isotopes: '3'Eu (masse
de 150,9196 u) et '3Eu (masse de 152,9209 u). La masse
atomique moyenne de I’europium est de 151,96 u. Calculez
I’abondance relative de ces 2 isotopes de I’europium.

20. L’argent, Ag, a 2 isotopes naturels: '"7Ag (masse de

106,905 ) et 1Ag. Sachant que I’argent naturel contient
51,82% de '"7Ag et que sa masse atomique moyenne est de
107.868 u, calculez la masse atomique du '®Ag.

sctre de masse du brome, Bry, comporte 3 « pics» dont
les surfaces relatives sous la courbe sont les suivantes:

surf

Comment peut-on interpréter ces résultats ?

22. Dans la nature, les différents isotopes du tellure, Te, et leurs

abondances respectives sont les suivants:
abondance

0.09 %
2,46 %
0,87 %
4,61 %
6,99 %
18,71 %
31,79%
34.48%

Dessinez le spectre de masse du H»Te. en supposant que le
seul isotope d’hydrogéne présent soit 'H (masse = 1.008 u).

Moles et masses molaires

Calculez la masse de 500 atomes de fer (Fe).

24. Combien d’atomes de Fe et combien de moles d’atomes de Fe

y a-t-il dans 500,0 g de fer?

26.

28.

30.

32.

34.

36.

38.

40.
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Exercices

mant est une forme naturelle de carbone pur. Combien
y a-t-il d’atomes de carbone dans un diamant de 1,00 carat
(1.00 carat = 0.200 g)?

Un diamant contient 5.0 X 10?! atomes de carbone. Combien
de moles de carbone et quelle masse de carbone y a-t-il dans
ce diamant ?

oduit de I’aluminium métallique en faisant passer un
courant électrique dans une solution d’oxyde d’aluminium,
Al>03, dissous dans de la cryolite fondue, Na3AlFg. Calculer
les masses molaires de Al,O3 et de NazAlFg.

Les fréons forment une classe de composés renfermant du
carbone, du chlore et du fluor. Mé&me si on les utilise a des fins
trés valables, ils sont considérés comme les responsables de
I’amincissement de la couche d’ozone. En 1991, deux pro-
duits de remplacement sont apparus sur le marché : HFC-134a
(CH,FCF3) et HCFC-124 (CHCIFCF3). Calculez les masses
molaires de chacun de ces deux composés.

ez la masse molaire des substances suivantes.
a) NH3
b) NoH,
¢) (NH4)2Cry04
Calculez la masse molaire des substances suivantes.
a) P406
b) Cag(PO4)2
c) Nﬂ'_)HPO4

ien de moles y a-t-il dans 1,00 g de chacun des com-
posés mentionnés a I’exercice 29 ?
Combien de moles y a-t-il dans 1.00 g de chacun des produits
mentionnés a I’exercice 307

‘masse y a-t-il dans 5,00 moles de chacun des produits
menuonnés a I’exercice 29?7

Quelle masse y a-t-il dans 5.00 moles de chacun des produits
mentionnés a I’exercice 307

‘masse d’azote y a-t-il dans 5,00 moles de chacun des
composés mentionnés a I’exercice 29?7

Quelle masse de phosphore y a-t-il dans 5,00 moles de cha-
cun des produits mentionnés a I’exercice 30?

ien de molécules y a-t-il dans 1,00 g de chacun des
composés mentionnés a 1’exercice 29 ?
Combien de molécules y a-t-il dans 1.00 g de chacun des
composés mentionnés a I’exercice 307

en d’atomes d’azote y a-t-il dans 1,00 g de chacun des
composés mentionnés a I’exercice 297

Combien d’atomes de phosphore y a-t-il dans 1.00 g de cha-
cun des produits mentionnés a I’exercice 307

e ascorbique (vitamine C). C¢HgOg, est une vitamine
essenticlle qui doit toujours étre présente dans I"alimentation,
car I’organisme ne peut I’emmagasiner. Quelle est la masse
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42.

44.

46.
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molaire de I’acide ascorbique? On utilise souvent des com-
primés de vitamine C comme supplément vitaminique. Si un
comprimé typique contient 500,0 mg de vitamine C, combien
contient-il de moles et de molécules de vitamine C?

La formule molaire de I’acice acétylsalicylique (aspirine), un

des analgésiques les plus utilisés, est CoHgO4.

a) Calculer la masse molaire de I’aspirine.

b) Un comprimé d’aspirine typique contient 500 mg de
CyHgO4. Combien y a-t-il de moles et de molécules
d’acide acétylsalicylique dans un comprimé de 500 mg?

ibien de moles correspondent chacun des échantillons
survants ?
a) 100 molécules H,O.
b) 100.0 g H,O.
¢) 150 molécules O,.

A combien de moles correspond chacun des échantillons sui-
vants ?

a) 150,0 g de Fe,04.

b) 10,0 mg de NO,.

¢) [,5 X 10'¢ molécules BF;.

ninez la masse en grammes des quantités suivantes.

a) 3,00 X 1020 molécules N,.

b) 3,00 X 103 mol de N,.

©) 1,5 X 10? mol de N».

d) Une seule molécule N,.

€) 2.00 X 10715 mol de N,.

f) 18,0 picomoles de N,.

g) 5,0 nanomoles de N,.

Combien d’atomes de carbone y a-t-il dans 1.0 g de chacune
des substances suivantes ?

a) CH,O

b) CH;CO,H

C) N32C204

d) CeH,20¢

e) C;2H»06

f) CHCl;

rtame est un édulcorant artificiel [60 fois plus sucré

que le saccharose (sucre de table) lorsqu’on le dissout dans

PPeau. 1l est vendu par G.D. Searle sous le nom de Nutra Suc.

La formule moléculaire de 1’aspartame est C;4H;gN;Os.

a) Calculez la masse molaire de I’aspartame.

b) Combien y a-t-il de moles de molécules dans 10,0 g d’as-
partame ?

¢) Quelle est la masse, en grammes, de 1,56 mol d’aspar-
tame ?

d) Combien y a-t-il de molécules dans 5,0 mg d’aspartame ?

e) Combien y a-t-il d’atomes d’azote dans 1,2 g d’aspar-
tame ?

f) Quelle est la masse. en grammes, de 1,0 X 10° molécules
d’aspartame ?

g) Quelle est la masse en grammes d’une molécule d’aspar-
tame ?

48.

La diméthylnitrosamine, (CH3),N,0, est une substance can-

cérigéne que peuvent produire les aliments, les boissons et les

sucs gastriques a la suite de la réaction des ions nitrites (uti-

lisés comme agent de conservation) avec d’autres produits.

a) Quelle est la masse molaire de la diméthylnitrosamine ?

b) Combien y a-t-il de moles de molécules (CH3),N,O dans
250 mg de diméthylnitrosamine ?

¢) Quelle est la masse de 0,050 mol de diméthylnitrosamine?

d) Combien y a-t-il d’atomes d’hydrogéne dans 1,0 mol de
diméthylnitrosamine ?

€) Quelle est la masse de 1,0 x 10° molécules de diméthylni-
trosamine ?

f) Quelle est la masse en grammes d’une molécule de
diméthylnitrosamine ?

Composition en pourcentage

50.

52.

Dans les cellules photoélectriques, on utilise un matériau

semi-conducteur qui engendre un courant électrique di au

changement de résistance qui s’y produit quand on I’expose &

la lumiére. Dans de nombreuses cellules photoélectriques

courantes, on utilise des composés qui contiennent du cad-

mium, Cd, et un élément du groupe VIA du tableau pério-

dique. Calculez le pourcentage massique du Cd dans CdS,

CdSe et CdTe.

Calculez la composition en pourcentage massique des com-

posés suivants qui sont d’importants produits de départ dans

la synthese de polymeres.

a) C3H40, (acide acrylique, utilisé dans la fabrication des
plastiques acryliques).

b) C4HeO; (acrylate de méthyle, utilisé dans la fabrication du
plexiglas).

¢) C3H3sN (acrylonitrile, utilisé dans la fabrication de
I’orlon).

87, on a découvert la premiere substance qui se com-
portait comme un super-conducteur 4 une température
supérieure a celle de 1’azote liquide (77 K). La formule
approximative de cette substance est YBa,Cu3O5. Calculez la
composition en pourcentage massique de ce matériel.

Plusieurs composés importants ne contiennent que de I’azote

et de ’oxygene. Calculez le pourcentage massique de 1’azote

dans chacun des composés suivants.

a) NO, gaz formé par la réaction de N; avec O, dans les
moteurs a combustion interne.

b) NO,, gaz brun, principal responsable de la couleur du
brouillard photochimique.

¢) N,0,, liquide incolore utilisé comme comburant dans les
navettes spatiales.

d) N0, gaz incolore utilisé comme anesthésique par les den-
tistes (également connu sous le nom de gaz hilarant).

. les substances suivantes par ordre croissant de pour-
LoLage de phosphore.
a) NazPO4
b) PH;



54.

56.

¢) P40y
d) (NPCly)s

Placez les substances de I’exercice 52 par ordre croissant de
pourcentage d’azote.

retrouve la vitamine B, (cyanocobalamine), élément
nutritionnel essentiel 4 I’€re humain, que dans les tissus ani-
maux (jamais dans les plantes supérieures). Méme si les
besoins nutritionnels en vitamine B;, sont trés faibles, les
gens qui refusent de manger toute viande peuvent €tre vic-
times d’anémie, par carence. Dans les suppléments vita-
miniques, on trouve la vitamine B, sous forme de cyano-
cobalamine. Elle contient 4,34 % de cobalt en masse. Calculez
la masse molaire de la cyanocobalamine, en supposant que
chaque molécule contienne un atome de cobalt.

L’hémoglobine est une protéine qui sert a transporter
I’oxygene chez les mammiferes. L’hémoglobine contient. en
masse, 0,342% de Fe, et chaque molécule d’hémoglobine
contient quatre atomes de fer. Calculez la masse molaire de
I’hémoglobine.

Formules moléculaires et formules empiriques

58.

62.

Exprimez la composition de chacun des composés suivants
sous forme de pourcentages massiques des éléments.

a) Formaldéhyde, CH,O.

b) Glucose, C¢H;,0g.

©) Acide acétique, CH3;CO,H.

Compte tenu des réponses obtenues a I’exercice 57, quel type
de formule (empirique ou moléculaire) peut-on obtenir a par-
tir de I'analyse élémentaire qui fournit la composition en
pourcentage ?

est la formule empirique de chacun des cumposés sui-
vants ?
a) Vitamine C, CgHgOg-
b) Benzeéne, CgHg.
c) Acétylene, CoH,.
d) Décoxyde de tétraphosphore, P4O,(.
e) Glucose, C6H1206-
f) Acide acétique, CH3;CO,H.

. Déterminez la formule moléculaire des composés dont les for-

mules empiriques et les masses molaires sont fournies.
a) SNH (188,35 g/mol)

b) NPCl, (347,64 g/mol)

¢) CoC40, (341.94 g/mol)

d) SN (184,32 g/mol)

duit composé uniquement de carbone, d’hydrogene et
d’oxygene contient 48,38 % de C et 8,12 % de H. Quelle est la
formule empirique de cette substance ?

Un des pigments les plus utilisé€s en peinture est un composé
de titane et d’oxygéne, qui contient 59,9% de titane, par
masse. Quelle est 1a formule empirique de ce composé ?

66.

68.

70.

72.
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dient actif d’un fixateur photographique contient du
sodium, du soufre et de ’oxygéne. L’analyse d’un échantillon
révele la présence de 0,979 g de Na, 1,365 gde Set 1,021 g
de O. Quelle est la formule empirique de cette substance ?

. Un échantillon d’urée renferme 1.121 g de N. 0.161 g de H,

0,480 g de C et 0.640 g de O. Quelle est 1a formule empirique
de I'urée ?

oduit composé uniquement d’azote et d’oxygene ren-
rerme 30,4% de N; la masse molaire de ce composé est de
92 g/mol. Quelles sont les formules empirique et moléculaire
de ce composé ?

Un composé qui ne contient que du soufre et de 1’azote con-
tient 69,6% de soufre; sa masse molaire est de 184 g/mol.
Quelles sont les formules empirique et moléculaire de ce
composé ?

nzéne ne contient que du carbone et de I’hydrogene,
I’hydrogeéne représentant 7.74% de sa masse. La masse
molaire du benzéne est de 78,1 g/mol. Quelle est la formule
empirique et la formule moléculaire du benzéne ?

Un composé renferme 47,08% de carbone, 6,59% d’hy-
drogéne et 46,33 % de chlore en masse; la masse molaire de
ce composé est de 153 g/mol. Quelles sont la formule em-
piriaue et la formule moléculaire de ce composé ?

mbreuses maisons en Amérique sont chauffées au gaz
propane, un produit qui ne contient que du carbone et de
I’hydrogeéne. La combustion compléte d’un échantillon de
propane donne 2,641 g de dioxyde de carbone et 1,442 g
d’eau comme seuls produits. Quelle est la formule empirique
du propane ?
Le glucose est un glucide qui ne renferme que du carbone, de
I’hydrogéne et de I’oxygene. La combustion compléte de
0,360 mg de glucose produit 0,528 mg de dioxyde de car-
bone et 0,216 mg d’eau. Quelle est ]a formule empirique du
glucose ?

néne est un composé qui ne renferme que du carbone et
de Vhydrogéne, et qui est utilisé dans la production indus-
trielle de I’acétone et du phénol. La combustion de 47,6 mg
de cumene produit 156,8 mg de CO, et 42,8 mg d’eau. La
masse molaire du cumeéne se situe entre 115 et 125 g/mol.
Quelles sont les formules empirique et moléculaire du
cumene ?
Un composé ne contient que du carbone, de ’hydrogene et de
I’oxygene. La combustion de 10,68 mg de ce composé produit
16,01 mg de CO, et 4,37 mg de H,0. Sachant que la masse
molaire du composé est de 176,1 g/mol, trouvez quelles en
sont les formules empirique et moléculaire ?

Equilibrage des équations chimiques

Ecrivez I’équation chimique équilibrée qui représente cha-
cune des réactions suivantes.
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a) La réaction de I’indium pur avec I’oxygéne, qui produit de
I’oxyde d’indium(I1II) solide.

b) Au cours de la fermentation du jus de raisin, qui produit du
vin, le glucose, CeH;,Og, est transformé en éthanol.
CH3CH,O0H, et en gaz carbonique, CO,.

¢) La réaction du potassium métallique avec I’eau, qui pro-
duit de I’hydroxyde de potassium aqueux et de I’hy-
drogene gazeux.

Donnez 1’équation équilibrée pour chacune des réactions

chimiques suivantes.

a) Du glucose (CgH;,0¢) réagit avec de I’oxygéne pour pro-
duire du dioxyde de carbone et de la vapeur d’eau.

b) Le sulfure de fer(IID) solide réagit avec du chlorure d’hy-
drogéne gazeux pour former du chlorure de fer(IIT) solide
et du sulfure d’hydrogéne gazeux.

¢) Le disulfure de carbone liquide réagit avec de I'ammoniac
pour produire le sulfure d’hydrogéne gazeux et du thio-
cvanate d’ammonium (NH4SCN) solide.

orez les réactions suivantes.
a) Cu(s) + AgNOs(aq) — Ag(s) + Cu(NOs),(aq)
b) Zn(s) + HCl(ag) — ZnCly(ag) + Ha(g)
¢) Au,S3(s) + Ha(g) — Au(s) + HpS(g)
Equilibrez les réactions suivantes.
a) Ca(OH)z(aq) + H3PO4(aq) e d H20(l) + Ca3(PO4)2(S)
b) AI(OH);3(s) + HCl(aq) — AlCls(aq) + H,O(])
) AgNOs(ag) + HySO4(aq) — Ag,S0a(s) + HNOs(aq)

brez les équations suivantes qui représentent des réac-
tions de combustion.
a) C2Hy011(s) + O2(g) — CO4(g) + HyO(g)
b) CeHe(l) + Oa(g) — CO4(g) + HyO(g)
¢) Fe(s) + Oy(g) — Fe,05(s)
d) C;Ho(g) + Ox(g) = COx(g) + H20(g)

Equilibrez les équations suivantes.
a) CI‘(S) + Sg(S) —> Crzs3(s)

b) NaHCOs(, Na,COs(s) + COx(g) + H-0(g)

¢) KCIOs(s) - Zl(s) + Oxg)
d) Eu(s) + HF(g) — EuFs(s) + Ha(g)

icium utilisé par les industries chimiques et électro-
niques est produit par les réactions suivantes. Donnez I’équa-
tion équilibrée pour chacune des réactions.

a) SiOy(s) + C(s) Si(s) + CO(g)

b) Le tétrachlorure de silicium réagit avec du magnésium tres
pur pour produire du silicium et du chlorure de magné-
sium.

¢) Na,;SiFg(s) +Na(s) — Si(s) + NaF(s)

Dans la nature. on trouve le phosphore sous forme de fluo-
rapatite, CaF, - 3Caz(POy);: le point indique qu’il y a 1 par-
tie de CaF, pour 3 parties de Caz(POy),. Pour préparer un
engrais, on fait réagir ce minerai avec une solution aqueuse
d’acide sulfurique. Les produits obtenus sont 1’acide phos-

82.

phorique, le fluorure d*hydrogene et le gypse (pierre a plétre),
CaS0, - 2H,0. Ecrivez et équilibrez 1’équation chimique qui
représente ce processus.

stient ’hydrogénoarséniate de plomb, un insecticide
norganique qu’on utilise encore contre les doryphores (com-

munément appelés «bétes a patates ») grace 4 la réaction sui-
vante:

Pb(NOs),(aq) + H3AsO4(ag) — PbHASO,(s) + HNOs(ag)
Equilibrez cette équation.

Dans I’industrie, on recourt a I’électrolyse de solutions de
saumure concentrées pour préparer le NaOH, le H; et le Cl,.
La réaction est la suivante-

NaCl(aq) + H,O())

Equilibrez cette équation.

Cly(g) + Ha(g) + NaOH(ag)

Steechioméirie de réaction

84.

86.

Calculez les masses de Cr;03, de N; et de H>O produites au
cours de la décomposition de 10,8 g de (NH4),Cr,0 confor-
mément 3 I’équation décrite a I’exemple 3.14.

Au cours des années, la réaction «thermite» a été utilisée
pour souder des rails sur place, pour préparer des bombes
incendiaires ou pour mettre 4 feu les moteurs des fusées a
combustible solide. La réaction est la suivante :

F€203(S) + ZAI(S) —_—> 2Fe(l) + A1203(S)

Quelles masses d’oxyde de fer(IIl) et d’aluminium faut-il
pour produire 15,0 g de fer ? Quelle est la masse maximale
d’oxvde d’aluminium qui peut étre produite ?

1sées d’appoint réutilisables dont sont équipées les
navettes spatiales américaines utilisent, comme carburant, un
mélange d’aluminium et de perchlorate d’ammonium.
L’équation équilibrée est
3AI(s) + 3NH,ClO4(s)
—> Al,O5(s) + AlICl3(s) + 3NO(g) + 6H,0(g)

Quelle masse de NH4ClO, faut-il incorporer au mélange
pour chaque kilogramme de Al?

Une des trés rares réactions qui ait lieu directement entre deux
solides a la température ambiante est
Ba(OH), - 8H,O(s) + NH4SCN(s)
— Ba(SCN),(s) + HO(}) + NHs(g)
Dans Ba(OH), - 8H,0, le - 8H,0 indique la présence de
8 molécules d’eau par formule Ba(OH), pour former I’hy-
droxyde de baryum octahydraté.
a) Equilibrez I’équation.
b) Quelle masse de thiocyanate d’ammonium, NH;SCN,
doit-on utiliser pour que la réaction avec 6,5 g d’hydro-
xyde de baryum octahydraté soit compléte ?

es principales utilisations commerciales de I’acide sul-
turique est 1a production d’acide phosphorique et de sulfate de
calcium. On utilise I’acide phosphorique comme engrais. La
réaction est
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90.

Caz(PO4)2(s) + 3H,S0,(aq)
> 3CaSO4(s) + 2H;PO4(aq)

Quelle masse d’acide sulfurique concentré (H,SO4 a4 98 %,
par masse) doit-on utiliser pour que la réaction avec 100,0 g
de Ca3(PO,), soit compléte ?

Le coke est une forme impure de carbone couramment utilisée
dans la production industrielle des métaux 2 partir de leurs
oxydes. Si un échantillon de coke contient 95 % de carbone en
masse, déterminez la masse de coke nécessaire pour réagir
completement avec 1,0 tonne d’oxyde de cuivre(ID).

2Cu0(s) + C(s) —> 2Cu(s) + COx(g)

lillonnement produit par 1’ Alka-Seltzer est di & la réac-
tion du bicarbonate de soude avec I’acide citrique en milieu
aqueux.
3NaHCOs(aq) + CcHgO+(aq)
— 3CO0,(g) + 3H,0() + NazCcHs04(ag)
a) Quelle masse de C¢HgO5 doit-on utiliser par 100,0 mg de
NaHCO;?
b) Quelle est 1a masse du CO,(g) produit 2 partir d’un tel
mélange ?
On synthétise 1’aspirine, CoHgOy4, en faisant réagir ’acide sa-
licylique, C7H¢O3, avec I’anhydride acétique, C4HgO3. La
réaction équilibrée est
C7HgO3 + C4HgO3 —— CoHgO4 + HC,H30,
a) Quelle masse d’anhydride acétique réagit totalement avec
1,00 X 10? g d’acide salicylique ?
b) Quelle masse maximale d’aspirine devrait étre théori-
quement produite par cette réaction ?

Réadifs limitants et rendement en pourcentage

92,

Soit la réaction suivante :
Mg(s) +Ta(s) —— Mgla(s)

Indiquez quel est le réactif limitant dans chacun des mélanges
réactionnels suivants.
a) 100 atomes Mg et 100 molécules I,.
b) 150 atomes Mg et 100 molécules TI,.
¢) 200 atomes Mg et 300 molécules 1.
d) 0,16 mol de Mg et 0,25 mol de I,.
e) 0,14 mol de Mg et 0,14 mol de I,.
f) 0,12 mol de Mg et 0,08 mol de I,.
g) 6,078 g de Mget 63,46 g de L,.
h) 1.00 g de Mg et 2,00 g de I,.
1) 1.00 g de Mg et 20,00 g de I,.
Soit la réaction suivante :

2Hy(g) + Ox(g) — 2H,0(g)

Indiquez le réactif limitant dans chacun des mélanges réac-
tionnels suivants.

a) 50 molécules H, et 25 molécules O,.

b) 100 molécules H, et 40 molécules O,.

¢) 100 molécules H, et 100 molécules O,.

d) 0,50 mol de H; et 0,75 mol de O,.

9.

96.

98.
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e) 0,80 mol de H, et 0,075 mol de O,.
f) 1,0 g de H; et 0,25 mol de O,.
o) 500 g de H, et 56.00 g de O,.

I on fait chauffer un mélange d’argent métallique et de
soutre, il y a formation de sulfure d’argent.

16Ag(s) + Sx(s) 8AL,S(s5)

a) Quelle est la masse de Ag,S produite quand on mélange
2,0 g d’argent et 2,0 g de soufre?
b) Calculez la masse en surplus du réactif en exces.
On synthétise I’ammoniac en faisant réagir de I’azote et de
I’hydrogene conformément a la réaction chimique équilibrée
suivante :
Na(g) +3Hz(g) —— ZNHs(g)
a) Quelle est la masse théorique d’ammoniac produite quand
on mélange 1,00 X 10° g de N, et 5,00 X 102 g de H, ?
b)Y Calculez la masse en surplus du réactif en exces.

€quation non €quilibrée suivante :
Caz(POy),(s) + HySO4(aq) ——> CaSOy(s) + H3POy(aq)

Quelles masses de sulfate de calcium et d’acide phosphorique
peut-on produire en faisant réagir 1,0 kg de phosphate de cal-
cium et 1,0 kg d’acide sulfurique concentré (H,SO,4 2 98 %) ?
Le mercure et le brome réagissent I’'un avec 1’autre pour pro-
duire du bromure de mercure(IT):

Hg(l) + Bry(l) —— HgBra(s)

a) Quelle masse de HgBr, produira la réaction entre 10,0 g de
Hg et 9,00 g de Bry ? Indiquez la nature du réactif en exces
et sa masse.

b) Quelle masse de HgBr, produira une réaction entre
5,00 mL de mercure (masse volumique = 13,6 g/mL) et
5.00 mL de brome (masse volumique = 3,10 g/mL)?

l on chauffe du cuivre en présence d’un exces de soufre,
1l se torme du sulfure de cuivre(I). Dans une expérience par-
ticuliere, 1,50 g de cuivre est chauffé en présence d’un excés
de soufte, et il se forme 1,76 g de sulfure de cuivre(I). Quel
est le rendement théorique ? Quel est le rendement en pour-
centage ?
L’aluminium réagit avec le brome pour produire du bromure
d’aluminium:

2Al(s) + 3Bry(l) —— 2AIlBrs(s)

Dans une expérience particuliére, 6,0 g d’aluminium ont réagi
avec un exces de brome, et il s’est formé 50.3 g de bromure
d’aluminium. Calculez le rendement théorique et le rende-
ment en pourcentage pour cette expérience particuliere.

ction du gaz éthane (C,Hg) avec le gaz chlore donne du
C2H5Cl comme principal produit (de méme que du HCD. De
plus, la réaction donne naissance invariablement a une quan-
tité d’autres produits mineurs, notamment C,H4Cl,, CoH3Cl5,
etc. Il va sans dire que la production de ces produits mineurs
diminue le rendement en produit principal. Calculez le rende-
ment en pourcentage de C,HsCl si la réaction de 300 g
d’éthane avec 650 g de chlore a donné naissance a 490 g de
C,HsClL.
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En laboratoire, un étudiant prépare de I’aspirine en utilisant la
réaction décrite 2 ’exercice 90. 1l fait réagir 1,50 g d’acide
salicylique avec 2.00 g d’anhydride acétique. Le rendement
est de 1,50 g d’aspirine. Calculez le rendement théorique et le
pourcentage de rendement de cette expérience.

‘e que sous une seule forme
isotopique. Un atome de cet 1sotope a une masse de 9,123 X
1023 g. Dites quel est cet élément et indiquez sa masse ato-
mique.
L’hydrate de chloral, C;H3Cl30,, est un médicament a action
sédative et hypnotique.
a) Calculez la masse molaire de ’hydrate de chloral.
b) Combien y a-t-il de moles de molécules de C,H;Cl;0,
dans 500,0 g d’hydrate de chloral ?
¢) Quelle est la masse de 2,0 X 10-2 mol d’hydrate de
chloral ?
d) Combien y a-t-il d’atomes de chlore dans 5,0 g d’hydrate
de chloral ?
e) Quelle masse d’hydrate de chloral contient 1,0 g de C1?
f) Quelle est la masse d’exactement 500 molécules d’hydrate
de chloral ?

Jn produit qui ne contient que de I’antimoine et de I’oxygene

contient 83,53% de Sb. La masse molaire de ce produit est
située entre 550 et 600 g/mol. Déterminez les formules
empirique et moléculaire de ce produit.

I’acide benzéne-1,4-dicarboxylique, ou acide téréphtalique,
est un important produit utilisé dans la fabrication des po-
lyesters et des agents plastifiants. 11 ne contient que des ato-
mes C, H et O. La combustion de 19,81 mg d’acide téréphta-
lique donne naissance a 41,98 mg de CO, et 6,45 mg de
H,0. La masse molaire de I’acide téréphtalique est de
166 g/mol. Calculez la formule empirique et la formule
moléculaire de I’acide téréphtalique.

1 existe deux composés binaires constitués de mercure et
d’oxygene. Les deux composés se décomposent a la chaleur. 11
y a libération d’oxygéne dans 1’atmosphere, et le produit
résiduel est du mercure pur. Si I’on chauffe 0,6498 g de I'un
des composés, le résidu pese 0,6018 g. Si 'on chauffe
0,4172 g de lautre composé, il y a une perte de masse de
0,016 g. Quelle est la formule empirique de chacun des com-
posés ?

106. Un échantillon de sulfate de cuivre(IT) hydraté CuSO,

- x H,O pesant 0,755 g est chauffé jusqu’a I’ obtention du sul-
fate de cuivre(Il) anhydre (CuSO4) dont la masse est de
0,483 g. Calculez la valeur de x. (Ce nombre est le nombre
d’hydratation du sulfate de cuivre(Il). Il indique le nombre de
molécules d’eau par unité de CuSO, dans le cristal hydraté.)

C’est par la décomposition thermique de la pierre a chaux
qu’on prépare 1’oxyrde de calcium, ou chaux.

CaCOs(s) CaO(s) + COx(g)

Quelle masse de CaO peut-on produire a partir de 2,00 X
103 kg de pierre 4 chaux ?

108. a) Ecrivez I’équation équilibrée de la réaction de combustion

de I’isooctane, CgH g, qui produit de la vapeur d’eau et du
gaz carbonique.

b) En supposant que I’essence soit de I’isooctane a 100%
(masse volumique: 0,692 g/mL), quelle est la masse de
gaz carbonique produite a la suite de la combustion de
1.2 X 100 L. d’essence (consommation annuelle approxi-
mative d’essence aux Etats—Unis) ?

soit la réaction suivante:
4Al(s) +30,(g) ——> 2A1,04(s)

Dites quel est le réactif limitant dans chacun des mélanges
réactionnels suivants.

a) 1,0 mol de Al et 1,0 mol de O,.

b) 2,0 mol de Al et 4,0 mol de O,.

¢) 0,50 mol de Al et 0,75 mol de O,.

d) 64,75 gde Al et 115.21 g de O,.

e) 75.89 gde Al et 112,25 g de O,.

f) 51.28 gde Al et 118,22 g de O,.

110. Le méthane (CHy) est le principal constituant du gaz des

marais. Si I’on chauffe du méthane en présence de soufte. il
se produit du disulfure de carbone el du sulfure d’hydrogene.
Ce sont les seuls produits formés.

a) Ecrivez I’équation équilibrée de la réaction entre le
méthane et le soufre.

b) Calculez le rendement théorique en disulfure de carbone
quand 120 g de méthane réagissent avec une masse égale
de soufre.

Un des réactifs utilisés pour la fabrication du nylon est I’hexa-

méthylénediamine, C¢Hi6Np, qu’on synthétise a partir de

I"acide adipique, CgH;004, conformément a la réaction glo-

bale suivante:

CeH 004()) +2NHs(g) + 4H,(g)

— CeHiNo(D + 4H,0(0)

a) Quelle masse d’hexaméthylénediamine peut-on produire &
partir de 1,00 X 10% g d’acide adipique ?

b) Quel est Ie pourcentage de rendement si on obtient 765 g
d’hexaméthylenediamine 2 partir de 1,00 X 10° g d’acide
adipique ?

112. Le bronze commercial, un alliage de Zn et de Cu, réagit avec

I’acide chlorhydrique de la fagon suivante:
Zn(s) + 2HCKaq) —— ZnCly(ag) + Ha(g)

(Cu ne réagit pas avec HCL.) Aprés avoir fait réagir 0,5065 g

d’un certain alliage de bronze avec un exces de HCI, on isole

0,0985 g de ZnCl,.

a) Quelle est la composition en pourcentage de ce bronze?

b) Comment pouvez-vous vérifier cette donnée sans changer
la fagon de procéder ?

Jn chauffe un échantillon de nitrate de sodium impur pesant
0.4230 g. Tout le nitrate de sodium est converti en 0,2864 g de
nitrite de sodium et de 1I’oxygene gazeux. Déterminez le pour-
centage de nitrate de sodium dans I’échantillon original.



114. Le rubidium naturel a une masse moyenne de 85,4678, etil est

formé des isotopes 8°Rb (masse = 84.9117 u) et de I’isotope
87Rb. Le rapport des atomes 35Rb/8’Rb dans le rubidium
naturel est de 2,591. Calculez la masse du 87Rb.

Jn composé ne contient que du carbone, de I’hydrogene, de
I’azote et de I’oxygene. La combustion de 0,157 g de ce com-
posé produit 0,213 g de CO, et 0,0310 g de H,O. Dans une
autre expérience, on trouve que 0,103 g de composé produit
0,0230 g de NHs. Quelle est la formule empirique de ce com-
posé ? Elément de réponse: La combustion a toujours lieu en
présence d’un exces d’oxygene. Supposez que la totalité des
atomes de carbone se retrouvent sous forme de CO, et la tota-
lit¢ des atomes d’hydrogene, sous forme de H,O.
Supposez également que tout I’azote se retrouve sous forme de
NHj dans la deuxieme expérience.

116. Commercialement, on produit I’acide nitrique a 1’aide du

procédé Ostwald. Les trois étapes du processus sont les sui-
vantes:

4NH3(g) +50(g) —— 4NO(g) + 6H20(g)
2NO(g) + Ox(g) —— 2NO4(g)
3NOy(g) + H,O(l) —— 2HNOs(ag) + NO(g)

Quelle masse de NHj faut-il utiliser pour produire 1,0 X
106 kg de HNOs a I’aide du procédé Ostwald, en supposant
que le rendement soit de 100% a chacune des étapes ?

Aux Etats-Unis, on produit annuellement plus de 1 milliard de

kg d’acrylonitrile, C3H3sN. On synthétise ’acrylonitrile —
produit de base utilisé dans la fabrication des fibres de poly-
acrylonitrile et d’une grande variété de matieres plastiques —
en faisant réagir du propylene, de I’ammoniac et de
I’oxygene, tous a I’état gazeux.

2C3He(g) +2ZNHs(g) + 30,(8)

a) Quelle masse d’acrylonitrile sera théoriquement produite a
partir d’'un mélange de 5,00 X 102 g de propyléne, 5.00 X
10? g d’ammoniac et 1,00 X 10 g &’ oxygene ?

b) Quelle est 1a masse d’eau produite ? Calculez les masses
en surplus des réactifs en exces.

118. L’ acétaminophéne (CgHoO,N), substitut de 1’aspirine, est le

produit des trois réactions suivantes :

I. CeHsO3N(s) + 3Hy(g) + HCl(ag)
——> CgHgONCI(s) + 2H,0())
. C¢HgONCI(s) + NaOH(aq)
——> CgH70N(s) + H,0() + NaCl(ag)
1L C6H7ON(S) + C4H(,O';(l)
—_—> CgHgOzN(S) + HC2H302C]

Les deux premiéres réactions ont un rendement massique de
87% et de 98 %, respectivement. La réaction globale donne
3 mol d’acétaminophéne par 4 mol de C¢HsO3sN mises en
réaction.

120.

122.

124.

131

Probléme de synthése

a) Quel est le rendement en pourcentage massique du proces-
sus global ?

b) Quel est le rendement en pourcentage massique de 1’étape
nr?

Jélément X forme un dichlorure (XCl,) et un tétrachlorure

(XCly). Le traitement de 10,00 g de XCl, avec un exces de

chlore donne naissance a 12,55 g de XCl,. Calculez la masse

atomique de X et indiquez sa nature.

Si ’on chauffe en présence d’air du M;Ss(s), ce dernier est
converti en MO5,(s). Un échantillon de M;S3(s) pesant
4,000 g présente une diminution de masse de 0,277 g quand il
est chauffé en présence d’air. Quelle est la masse atomique de
I’élément M ?

Juand on fait chauffer I’aluminium métallique avec un élé-
ment du groupe VIA du tableau périodique, il y a formation
d’un produit ionique. On effectue cette expérience avec un
produit inconnu du groupe VIA, et le produit qui en résulte
contient 18,56 % de Al. Quelle est la formule de ce composé ?

Un sel ne contient que du baryum et ’'un des ions halo-
génures. On en dissout un échantillon de 0.158 g dans de
I’eau, puis on lui ajoute un excés d’acide sulfurique, ce qui
entraine la production de sulfate de baryum, BaSO,, qu’on
filtre, séche et pése. On obtient 0,124 g de produit. Quelle est
la formule de ’halogénure de baryum ?

Jn échantillon pesant 1,500 g d’un mélange constitué seule-
ment de Cu;0 et de CuO est chauffé en présence d’hydrogéne
et a donné 1.252 g de cuivre pur. Calculez la composition en
pourcentage massique du mélange.

D’apres les données fournies ci-dessous, quelle est la masse
de C qui sera formée si 45,0 g de A réagissent avec 23,0 g de
B. (Supposez que la réaction entre A et B est compléte.)

a) A est un solide gris qui est composé d’un métal alcalino-
terreux et de carbone (37,5 % de la masse). Il réagit avec la
substance B pour produire C et D. Quarante millions de
billions d’unités de A ont une masse de 4,26 mg.

b) 47,9 g de B contiennent 5,36 g d’hydrogene et 42,5 g
d’oxygene.

¢©) Quand 10,0 g de C sont briilés en présence d’un exces
d’oxygene, il y a production de 33,8 g de dioxyde de car-
bone et 6,92 g d’eau. Le spectre de masse de C révele la
présence d’un ion moléculaire apparenté qui a un rapport
masse/charge de 26.

d) D est ’hydroxyde du métal qui fait partie de A.

*Ce probléme de synthése a été congu par James H. Bumess, de la Penn
State University, York Campus.
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Figure 4.1

Démonstration de la pression
exercée par les gaz atmosphé-
riques. On fait bouillir de I'eau
dans un grand récipient en métal
(@), puis on ferme la source de
chaleur et on bouche le récipient.
A mesure que le tout refroidit,

la vapeur 3’ecu se condense,

la pression interne diminue et

le récipient s’écrase (b).

Pression

Un gaz remplit uniformément tout contenant ; il se compresse facilement et se
mélange complétement avec tous les autres gaz. Une des propriétés les plus évidentes
de cet état physique est le suivant: un gaz exerce une pression sur I’environnement.
Par exemple, quand vous gonflez un ballon, I’air qui se trouve & I’intérieur pousse sur
les parois élastiques du ballon et lui donne sa forme.

Comme nous I’avons déja mentionné, les gaz qui nous sont les plus familiers sont
ceux qui forment 1’atmosphere de la planete. La pression exercée par ce mélange
gazeux, qu’on appelle « air», peut étre démontrée de fagon impressionnante par I’ex-
périence illustrée 4 la figure 4.1. Dans un récipient en métal, on place un petit volume
d’eau que I’on fait bouillir; le contenant se remplit alors de vapeur, ¢’est-a-dire d’eau
4 I’état gazeux. On bouche alors hermétiquement le contenant et on lui permet de se
refroidir. Pourquoi le récipient s’écrase-t-il en refroidissant? A cause de la pression
atmosphérique. Quand le contenant est refroidi apres avoir été fermé hermétiquement
(I’air ne peut plus entrer), la vapeur d’eau se condense en un trés petit volume d’eau
liquide. En tant que gaz, I’eau remplissait le réservoir mais quand elle s’est conden-
sée, le liquide était loin de remplir le réservoir. Les molécules de H,O initialement
présentes sous forme de gaz sont maintenant réunies en un trés petit volume de li-
quide etil n’y a que tres peu de molécules de gaz capables d’exercer une pression vers
Pextérieur et ainsi contrer la pression atmosphérique. Il en résulte que la pression
exercée par les molécules de gaz de 1I’atmosphere écrase le réservoir.

En 1643, le physicien italien Evangelista Torricelli (1608-1647), éleve de Galilée,
concut le premier baromeétre en remplissant de mercure un tube bouché a une de ses
extrémités et en le renversant dans un récipient contenant du mercure (voir la figure
4.2). Remarquez qu’une grande quantité de mercure demeure dans le tube. En fait, au
niveau de la mer, la hauteur de cette colonne est en moyenne de 760 mm. Pourquoi
le mercure demeure-t-il dans le tube, en contradiction, selon toute apparence, avec
I"attraction terrestre ? La figure 4.2 illustre comment la pression exercée par les gaz
atmosphériques sur la surface de mercure dans le plat empéche le mercure de
descendre dans le tube.

La pression atmosphérique est causée par la masse de I’air attirée vers le centre de
1a Terre par I’ attraction terrestre ; en d’autres mots, elle résulte du poids de Iair. Sil’on
change les conditions atmosphériques, il y aura un changement de pression atmo-
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mercure
ajouté

1
mercure

Figure 4.4

Tube en J semblable a celui utilisé
par Boyle.

Cependant, puisqu’on définit souvent la pression comme une force par unité de

surface,
force

ression = ———
P surface

les unités fondamentales de pression correspondent a des unités de force divisées par
des unités de surface. Dans le SI (voir le chapitre 1), I’unité de force est le newton,
N, et I’'unité de surface, le métre carré, m2. Par conséquent, dans le SI, on exprime la
pression en newtons par métre carré, N/m?, ou pascals, Pa. I’ atmosphere standard
est donc équivalente a 101 325 Pa.

1 atm =101 325 Pa

Par conséquent, 1 atmosphere est approximativement équivalente 4 103 pascals.
Or, puisque le pascal est une unité tres petite, on utilise de préférence le kilopascal,
kPa. Cependant, la conversion des torrs ou des atmospheres en pascals est assez
facile (voir Uexemple 4.1).

Loi de Boyle-Mariotte, loi de Charles
et loi d’Avogadro

Dans la présente section, nous étudierons plusieurs formulations mathématiques con-
cernant les propriétés des gaz. Ces lois dérivent d’expériences au cours desquelles
des mesures minutieuses des propriétés pertinentes des gaz ont été effectuées. A par-
tir des résultats expérimentaux, les relations mathématiques entre les propriétés ont
pu étre établies. Elles sont souvent présentées sous forme de graphiques.

Pour vous permettre de voir la méthode scientifique & I’ceuvre, nous vous présen-
terons ces lois dans une perspective historique.

Loi de Boyle-Mariotte

C’est un chimiste irlandais, Robert Boyle (1627-1691), qui, le premier, effectua des
expériences quantitatives sur les gaz. Utilisant un tube en forme de J fermé 4 1 une de
ses extrémités (voir la figure 4.4), qu’il installa, dit-on, dans le hall de sa maison,
Boyle étudia la relation qui existait entre la pression du gaz emprisonné dans ce tube
et son volume. Le tableau 4.1 présente certaines valeurs tirées des expériences de
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Loi des gaz parfaits

Jusqu’a maintenant, nous avons analysé trois lois qui décrivent le comportement des
gaz comme le révelent les observations expérimentales.

Loi de Boyle-Mariotte : V= L3 (a4 T et n constants)
p
Loi de Charles : V=bT (4 P et n constants)
Loi d’Avogadro : V=an (& T et P constantes)

Ces relations décrivent Jes variations du volume d’un gaz en fonction de la pres-
sion, de la température et du nombre de moles de gaz. Combinées en une seule for-
mule, elles prennent la forme suivante:

n
P
ou R est une constante de proportionnalité qui regroupe les autres constantes et qu’on
appelle constante molaire des gaz. Quand on exprime la pression en kilopascals et
le volume en litres, R a une valeur de 8,314 510 kPa-L/K-mol. On peut réarranger
I’équation ci-dessus pour I’exprimer sous une forme plus familiére, celle de 1a loi des
gaz parfaits.

La loi des gaz parfaits est une équation d’état, I’état d’un gaz étant la condition
dans laquelle il se trouve & un moment donné. Un état donné d’un gaz est déterminé
par sa pression, son volume, sa température et son nombre de moles. La connaissance
de trois de ces propriétés suffit & déterminer complétement 1’état d’un gaz, étant
donné qu’on peut trouver la quatriéme propriété a I’aide de I’équation de la loi des
gaz parfaits.

Il est important de ne pas oublier que la loi des gaz parfaits est une équation
empirique, c’est-a-dire une équation basée sur des mesures expérimentales des pro-
priétés des gaz. On dit d’un gaz qui se comporte conformément & cette équation qu’il
a un comportement idéal. La loi des gaz parfaits est considérée comme une loi li-
mite — elle exprime le comportement que les gaz réels tendent & avoir & basse pres-
sion et & température élevée. Par conséquent, un gaz parfait est une vue de I’esprit.
Cependant, la plupart des gaz obéissent assez bien a cette équation lorsque la pres-
sion est inférieure & 101,3 kPa de sorte que I’hypotheése d’un comportement idéal
n’occasionne que de faibles erreurs. A moins d’avis contraire, dans tous les pro-
blémes proposés dans ce volume, supposez un comportement idéal des gaz.
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50Laz20°C
P, = 243 kPa
~—
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)
5.0La20°C
Pre = 608 kPa

P L=J

|
5,0La20°C
ProraLe = 851 kPa

Figure 4.12

Dans un contenant, la pression
partielle de chacun des gaz d'un
mélange varie en fonction du
nombre de moles de ce gaz.

La pression totale est la somme
des pressions partielles: elle varie
en fonction du nombre total de
particules de gaz en présence,
quelle que soit leur nature.

On peut toujours mémoriser I’équation qui fait intervenir la masse volumique d’un
gaz et sa masse molaire, mais il est beaucoup plus simple de se rappeler I’ équation
des gaz parfaits, la définition de la masse volumique et la relation qui existe entre le
nombre de moles et la masse molaire. On peut ainsi retrouver I’équation en cas de
besoin. On montre alors qu’on a bien compris les concepts, et on a une équation de
moins & mémoriser !

Loi des pressions partielles de Dalton

Parmi les expériences qui ont amené John Dalton & formuler sa théorie atomique, on
trouve celles qui ont porté sur les mélanges de gaz. En 1803, Dalton résuma ainsi ses
observations : La pression totale qu’exerce un mélange de gaz enfermé dans un con-
tenunt est égale a la somme des pressions que chaque gaz exercerait s’il était seul
dans ce contenant. On peut exprimer cet énoncé, connu sous le nom de loi des pres-
sions partielles de Dalton, de la fagon suivante:

ou les indices représentent les gaz individuels (gaz 1, gaz 2, etc.). On appelle pres-
sions partielles les pressions py, pa, ps3, €tc.; c’est-a-dire que chacune de ces pres-
sions est celle que chaque gaz exercerait s’il était seul dans le contenant.

En supposant que chaque gaz soit un gaz parfait, on peut calculer la pression par-
tielle de chacun d’eux 2 partir de 1a loi des gaz parfaits ; ainsi

_ anT _ anT _ n3RT
= = ak 3=

| % | %

On peut alors représenter la pression totale du mélange, protavs, de la fagon sui-
vante:

P > P2

_ anT+n2RT+n3RT+
|4 Vv |4

pPromaLE=p1tp2+p3t .-

:(n1+n2+n3+ cee )(%)
)

= nTOTAL( v

ol nroraL est 1a somme des nombres de moles des différents gaz. Ainsi, pour un
mélange de gaz parfaits, c’est le nombre total de moles de particules qui est impor-
tant, et non la nature ni la composition des particules individuelles de gaz. La figure
4.12 illustre ce principe.

Grice a cet important résultat expérimental, on peut préciser quelques caractéris-
tiques fondamentales d’un gaz parfait. Le fait que la pression exercée par un gaz par-
fait ne soit pas fonction de sa nature ni, par conséquent. de la structure de ses parti-
cules, permet de tirer deux conclusions: 1. Le volume de chaque particule de gaz ne
doit pas étre important; 2. Les forces qui s’exercent entre les particules ne doivent
pas étre importantes. En effet, si ces facteurs étaient importants, la pression exercée
par le gaz serait fonction de la nature de ses particules individuelles. Ces observa-
tions exercent une influence notable sur la théorie qu’on peut formuler pour expli-
quer le comportement des gaz parfaits.

Il faut & présent définir ce qu’est la fraction molaire. C’est le rapport entre le
nombre de moles d’un composant donné d’'un mélange et le nombre total de moles
présentes dans le mélange. Pour représenter la fraction molaire, on utilise le sym-












154

Chapitre Quatre  Les gaz

vapeur ne varie plus; par conséquent, la pression de la vapeur d’eau demeure con-
stante. Cette pression, qui dépend de la température, est appelée «pression de vapeur

Collecte de gaz par déplacement d’eau

igure 4.13), on fait chauffer un échantillon de chlorate
ui se décompose conformément a la réaction suivante:

J3(s) ——> 2KCI(s) +30;(g)

roduit par déplacement de 1’eau, a 22 °C et a une pres-
olume de gaz obtenu est de 0,650 L, et la pression de
2 2,80 kPa. Calculez la pression partielle de O dans le
{ClO3 décomposée.

. pression partielle de O, on utilise la loi des pressions

+ pr,0 = Po, + 2.80 kPa = 100,5 kPa

JO,5 kPa — 2,80 kPa = 97,7 kPa

loi des gaz parfaits pour calculer le nombre de moles

_ Po,V
"0, ™ T RT

‘0, = 97,7 kPa

’=0,650L
'=22°C+273=295K
'=8§,315 kPa-L/K-mol

kP3)(0,650.X)

=2.59% 102 mol
- ¥IK - mol)(295 K) o

mbre de moles de KC1O; nécessaires pour qu’il y ait
le O,. Selon I’équation équilibrée de la réaction de
ait qu’il faut deux moles de KCIO3 pour produire trois
Iculer le nombre de moles de KC1O3 de la fagon sui-

2 mol KClO;

= 1,73 X 102 mol KCIO
3 meto); 3
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Théorie cinétique des gaz

Jusqu’a maintenant, nous avons considéré le comportement des gaz uniquement d’un
point de vue expérimental. Selon les données obtenues dans différents types d’ex-
périences, la plupart des gaz se comportent comme des gaz parfaits & des pressions
inférieures a 101,3 kPa. Il faut donc a présent élaborer un modéle qui puisse expli-
quer ce comportement.

Avant d’aller plus loin, résumons bri¢vement en quoi consiste la méthode scien-
tifique. Tout d"abord, rappelons qu’une loi permet de généraliser un comportement
observé dans de nombreuses expériences. Les lois sont & ce titre trés utiles, car elles
permettent de prédire le comportement de systémes semblables & ceux qui sont
observés. Si un chimiste prépare un nouveau produit gazeux, il peut, en mesurant la
masse volumique de ce gaz. 4 une température et a une pression données, calculer
avec une certaine précision la valeur de la masse molaire de ce composé.

Cependant, méme si les lois décrivent les comportements observés, elles
n’indiquent pas pourquoi la nature se comporte de cette fagon. Or ¢’est précisément
ce qui intéresse les scientifiques. Pour tenter de répondre a cette question, on élabore
des théories (ou modeles). En chimie, on tente ainsi d’imaginer quel comportement
des molécules ou des atomes individuels pourrait étre responsable du comportement
observé expérimentalement des systemes macroscopiques (ensembles d’un tres
grand nombre d’atomes ou de molécules).

On juge qu’un modele est acceptable s’il permet d’expliquer le comportement
observé et de prédire adéquatement les résultats d’expériences ultérieures. Il est
toutefois important de comprendre qu’un modeéle ne peut jamais €tre absolument
vrai. En fait, rout modéle est, de par sa nature méme, une approximation et, a ce titre,
voué a étre remis un jour en question. Les modeles varient de trés simples 2 extra-
ordinairement complexes. Les modéles simples permettent de prédire un compor-
tement approximativement mesurable, alors que les modeles beaucoup plus com-
plexes permettent de décrire de fagon trés précise un comportement quantitativement
mesurable observé. Dans ce volume, nous faisons surtout appel 2 des modeles sim-
ples, dans le but de décrire ce qui pourrait avoir lieu et d’expliquer les résultats
expérimentaux les plus importants,

La théorie cinétique des gaz est un exemple de modele simple qui permet d’ex-
pliquer les propriétés d’un gaz parfait. Ce modele est basé sur des hypotheses qui
concernent le comportement des particules individuelles de gaz (atomes ou
molécules). Nous présentons ici les postulats de la théorie cinétique appliquée aux
particules d’un gaz parfait :

1. Les particules sont si petites par rapport aux distances qui les séparent que le vo-
lume des particules individuelles est jugé négligeable (nul).

2. Les particules sont en mouvement consiant. Les collisions entre les particules et
les parois du contenant expliquent la pression exercée par le gaz.

3. Les particules n’exercent aucune force l'une sur I’autre; elles ne s’ attirent ni ne
se repoussent.

4. L’énergie cinétique moyenne d’un groupe de particules de gaz est directement
proportionnelle & la température de ce gaz exprimée en kelvins.

Evidemment, les molécules d’un gaz réel ont des volumes définis et exercent
réellement des forces les unes sur les autres. Ainsi, les gaz réels ne satisfont pas a
tous ces postulats ; cependant, nous allons voir que ces postulats permettent de bien
expliquer le comportement des gaz idéaux.
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Formulation de la loi des gaz parfaits

Il a été démontré qualitativement que les hypotheses de la théorie cinétique des gaz
rendent parfaitement compte du comportement observé d’un gaz parfait. On peut
méme pousser plus loin. En appliquant les principes de physique aux hypothéses de
la théorie cinétique, il est possible d’arriver a formuler la loi des gaz parfaits.

On peut utiliser les définitions de la vitesse, du moment, de la force et de la pres-
sion pour un ensemble de particules d’un gaz parfait. On obtient alors I’expression
suivante de la pression:

P=3 %

2 [ nh, A(%muz) ]

oii p est la pression du gaz, n, le nombre de moles de gaz, Na, le nombre d’ Avogadro,
m, la masse de chaque particule, 2, la moyenne des carrés des vitesses des particules
et V, le volume du contenant.

La quantité %mu2 représente |’énergie cinétique moyenne d’une particule de gaz.
En multipliant la valeur de I’énergie cinétique moyenne d’une particule de gaz par
Na, le nombre de particules présentes dans une mole, on obtient I’énergie cinétique
moyenne d’une mole de particules de gaz, %muz, soit

o ] —_
K = Np(zmu?)
A partir de cette définition, on peut reformuler I’expression de la pression de la

facon suivante:
_2 nkK
P73\ v

| %

n

soit

2
3

Selon le quatrieme postulat de la théorie cinétique des gaz, I’énergie cinétique
moyenne des particules présentes dans un échantillon de gaz est directement propor-
tionnelle a la température exprimée en kelvins. Alors, étant donné que K o T, on peut
écrire

LV:ZEOC T
n 3
soit
Vo
n

On a obtenu cette expression a partir des postulats de la théorie cinétique des gaz.
Peut-on comparer cette expression a celle de la loi des gaz parfaits, obtenue expéri-
mentalement ? Comparons la loi des gaz parfaits

BY
n

=RT

a I'expression obtenue a partir de la théorie cinétique des gaz

A
n
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Figure 4.18

Déplacement d’une particule
de gaz. Toute particule change
continvellement de direction,
étant donné qu'elle entre en
collision avec les autres
particules ou avec les parois
du contenant.

carrés des vitesses des particules. On appelle la racine carrée de 12 vitesse quadra-
tique moyenne (symbole : ugaqr)-
Uguadr = V u?

On peut déterminer la valeur de uguaqdra I’aide des équations suivantes:
= 3

K=NxGmi?) et K= SRT

En regroupant ces équations, on obtient
1 —._ 3
NaGGmu?) = ERT

soit

—_ 3RT
W=
N, Am
Lorsqu’on extrait 1a racine carrée de chacun des membres de cette derniere équa-

tion, on obtient
2/ = u _ 3RT
quadr NAm

Dans cette expression, m représente la masse (kg) d’une particule de gaz invi-
duelle. Quand on multiplie N4 (le nombre de particules présentes dans une mole) par
m, on obtient la masse d’une mole de particules de gaz, soit la masse molaire, M, de
ce gaz exptimée en kg/mol. En remplacant Nam par M dans I’équation ci-dessus, on
obtient

Cependant, avant d’utiliser cette équation, il faut prendre en considération les unités
de R. Jusqu’a maintenant, on a assigné a R la valeur de 8,315 kPa-LK-mol. Or, pour
obtenir les unit€s désirées de ugyadr (M/s), il faut recourir a d’autres unités pour
exprimer R. L’unité d’énergie la plus souvent utilisée dans le SI est le joule, J, qui cor-
respond 2 1 kilogramme-metre carré par seconde carrée, kg-m?/s2. Quand on exprime
R avec des unités qui comportent des joules, sa valeur devient 8,315 J/K-mol. Si on
utilise cette derniere valeur de R dans ’expression V 3RT/M, les unités de uguaq, de-
viennent des metres par seconde, comme on le souhaitait.

Jusqu’a présent, nous n’avons pas parlé des vitesses réelles des particules de gaz.
Dans un gaz réel, de nombreuses collisions entre les particules ont lieu. Lorsqu’on
laisse un gaz odorant, comme I’ammoniac, s’échapper d’un flacon, il faut un certain
temps avant que 1’odeur se répande dans I’air. On impute ce retard aux collisions
entre les molécules NHj et les molécules N, et O, de I’air, qui ralentissent grande-
ment le processus de mélange.

Si on pouvait suivre la trajectoire d’une particule de gaz, on se rendrait compte
qu’elle est tres irréguliere (voir la figure 4.18). Dans un échantillon de gaz donné, la
distance moyenne parcourue par une particule entre les collisions est appelée le libre
parcours moyen; ¢’est une distance trés petite (1 X 10~7 m pour O, 2 TPN). Parmi
les effets des nombreuses collisions qui ont lieu entre les particules de gaz, on trouve
la production d’une vaste gamme de vitesses due aux collisions et a I’échange d’éner-
gie cinétique entre les particules. Méme si, pour I’oxygéne, #guagr €st d’environ 500
m/s, dans des conditions TPN, la plupart des molécules O, ont une vitesse différente
de cette valeur. La figure 4.19 représente la répartition réelle des vitesses des
molécules d’oxygene dans des conditions TPN. On y indique les nombres relatifs de
molécules de gaz qui se déplacent a une vitesse donnée.
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Lorsqu’on décrit le mélange des gaz, on utilise le terme diffusion. Ainsi, dans les
premiers rangs d’une classe, quand on laisse s’échapper d’un flacon une petite quan-
tité d’ammoniac a I’odeur 4cre, il faut un certain temps avant que chacun pergoive
cette odeur, puisqu’il faut un certain temps a I’ammoniac pour se mélanger a I’air. La
vitesse de diffusion est donc la vitesse de mélange des gaz. Pour désigner le passage
d’un gaz, par un trés petit orifice, d’un compartiment & un autre dans lequel on a fait
le vide, on utilise le terme effusion (voir la figure 4.21). La vitesse d’effusion est la
vitesse a laquelle un gaz passe dans le compartiment sous vide.

Effusion

Le chimiste écossais Thomas Graham (1805-1869) découvrit expérimentalement
que la vitesse d’effusion d’un gaz était inversement proportionnelle 4 la racine carrée
de la masse des particules de ce gaz. En d’autres termes, le rapport entre les vitesses
relatives d’effusion de deux gaz, a la méme température, est égal a I’inverse du rap-
port entre les racines carrées des masses des particules de ces gaz.

ol M; et M sont les masses molaires des gaz. C’est ce qu’on appelle la loi de la
vitesse d’effusion de Graham.

Est-ce que la théorie cinétique des gaz permet de prédire les vitesses d’effusion
relatives des gaz décrites par la loi de Graham ? Pour répondre a cette question, il faut
d’abord savoir que la vitesse d’effusion d’un gaz est directement fonction de la vitesse
moyenne de ses particules. Plus les particules se déplacent rapidement, plus elles ont
de chances de passer par le petit orifice. Selon ce raisonnement, on peut prédire que,
pour deux gaz a la méme température 7,
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Variations de pV/nRT en fonction
de p pour divers gaz. Les écarts
ar rapport au comportement

idéal (pV/nRT = 1) sont impor-
tants. le comportement des gaz
se rapproche du comportement
idéal uniquement & basse pres-
sion {moins de 1 atm).
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Variations de pV/nRT en fonction
de p pour l'azote, & trois
températures différentes. On
remarque que, méme si le com-
portement n’est pas idéal dans
chacun des cas, les écarts
diminuent quand la température
augmente.

Comme premiere approximation, on peut s’attendre a ce que Jes distances rela-
tives parcourues par les deux types de molécules sont directement associées a leurs
vitesses relatives.

— Uquadr de NH"! — MHCI — 36,5
Uguadr de HCI My, 17

Des expériences minutieuses permettent toutefois d’observer un rapport inférieur
a 1,5, ce qui indique gu’une analyse quantitative de la diffusion exige une approche
analytique beancoup plus complexe.

La diffusion des gaz dans le tube est étonnamment lente lorsqu’on la compare aux
vitesses des molécules HCl et NH3 a 25 °C, qui sont respectivement d’environ 450 et
660 m/s. Comment peut-on expliquer qu’il faille aussi longtemps aux molécules NH;
et HCI pour se rencontrer ? C’est que le tube contient de I’air; par conséquent, les
molécules NH; et HCI entrent en collision de nombreuses fois avec les molécules O,
et N5 de I’air au fur et a mesure qu’elles se déplacent dans le tube. La diffusion est
finalement un phénomene trés complexe a décrire théoriquement.

Distance parcourue par NH;
Distance parcourue par HCI

=15

Gaz réels

Le gaz parfait est un concept théorique. Aucun gaz n’ obéit exactement a la loi des gaz
parfaits, méme si le comportement de nombreux gaz s’approche du comportement
idéal a basses pressions. On peut donc dire que le comportement d’un gaz parfait est
le comportement dont s’approchent les gaz réels dans certaines conditions.

On peut fort bien expliquer le comportement d’un gaz parfait a I’aide d’un mo-
dele simple, la théorie cinétique des gaz, a la condition toutefois de poser certaines
hypotheses plutdt importantes (aucune interaction entre les particules; un volume
des particules égal a z€ro). Il est cependant important d’étudier le comportement des
gaz réels pour déterminer jusqu’a quel point il difféere du comportement prévu par la
loi des gaz parfaits et quelles modifications il faudrait apporter a la théorie cinétique
des gaz pour rendre compte du comportement observé. Tout modele étant une
approximation — et inévitablement, il sera un jour pris en défaut — il faut tirer profit
de tels échecs. En fait, les faiblesses d’un modele ou d’une théorie nous en appren-
nent souvent plus sur la nature que ses réussites.

Examinons d’abord le comportement expérimental des gaz réels. Pour ce faire, on
mesure habituellement la pression, le volume, la température et le nombre de moles
de gaz, puis on étudie la variation de pV/nRT en fonction de la pression. La figure
4.24 représente la variation de pV/nRT en fonction de p pour plusieurs gaz. Dans le
cas d’un gaz parfait, pV/nRT = 1, et ce. quelles que soient les conditions. Or, dans le
cas d’un gaz céel, la valeur de pV/nRT n’avoisine 1 qu’a de trés basses pressions
(généralement a moins de 1 atm). Pour illustrer I’infiluence de la température,
représentons graphiquement la variation de pV/nRT en fonction de p, pour I’azote, &
plusieurs températures (voir la figure 4.25). On remarque que le comportement du
gaz se rapproche du comportement idéal an fur et 2 mesure que la température aug-
mente. La plus importante conclusion qu’on puisse tirer de 1’étude de ces graphiques
est la suivante: le comportement d’un gaz réel se rapproche d’autant plus du com-
portement d’un gaz idéal que sa pression est faible et sa température élevée.



Quelles modifications faut-il apporter aux hypothéses de la théorie cinétique des
gaz. pour rendre compte du comportement des gaz réels 7 Johannes van der Waals,
professeur de physique & I’Université d’ Amsterdam, a, en 1873, développé une équa-
tion qui permet de décrire le comportement des gaz réels. En hommage a ses travaux,
on lui décerna le prix Nobel en 1910. Pour comprendre sa démarche, commengons
par analyser la loi des gaz parfaits.

_ nRT
14

Il faut se rappeler que cette équation décrit le comportement d’un gaz hypothé-
tique composé de particules qui n’ont aucun volume et qui n’interagissent pas. Par
contre, un gaz réel est composé d’atomes ou de molécules qui ont un volume bien
déterminé. Cela signifie que, dans un gaz réel, le volume dont dispose une particule
donnée est inférieur au volume du contenant, puisque les molécules de gaz occupent
elles-mémes un certain volume. Pour prendre ce phénomeéne en considération, van
der Waals affirme que le volume dont disposent les particules est égal a la différence
entre le volume du contenant, V, et un facteur de correction qui rend compte du vo-
lume occupé par les molécules, nb: n est le nombre de moles de gaz et b, une cons-
tante déterminée empiriquement (par ajustement de I’équation aux résultats expéri-
mentaux). Ainsi, on exprime le volume dont dispose réellement une molécule de gaz
donné par la différence V — nb.

En apportant cette modification a I’équation des gaz parfaits, on obtient I’ équation
suivante : ) nRT

Py

On a ainsi pris en considération le volume occupé par les molécules de gaz.

A I’ étape suivante, on tient compte des attractions qui existent entre les particules
d’un gaz réel. Ces attractions exercent une influence telle que la pression observée,
DPobs» €st inférieure a celle qui existerait si les particules n’interagissaient pas.

Pobs = (p' — facteur de correction) = (h —facteur de correction)

Pour comprendre cette influence, on peut utiliser le modele suivant: quand deux
particules de gaz s’approchent 1’une de I’autre, les forces d’attraction qui s’exercent
entre elles font en sorte que ces particules heurtent la paroi avec 1égérement moins de
puissance qu’elles ne le feraient en 1’absence de toute interaction (voir la figure 4.26).

L’importance du facteur de correction dépend donc de la concentration des
molécules de gaz, n/V, exprimée en moles de particules par litre. Plus la concentra-
tion est €élevée, plus il y a de chances que deux particules de gaz soient situées suf-
fisamment prés I’ une de I”autre pour s’ attirer mutuellement. Pour un nombre trés élevé
de particules, le nombre de paires de particules qui interagissent est fonction du carré
du nombre de particules et, par conséquent, du carré de la concentration (n/V)?. En
voici la preuve. Dans un échantillon de gaz qui contient N particules, chaque parti-
cule dispose de N — 1 partenaires (voir la figure 4.27). Puisque la paire @ ... @ est la
méme que la paire @ ... @, on a compté chaque paire deux fois. Ainsi, pour N parti-
cules, on retrouve N(IV — 1)/2 paires possibles; si N est un trés grand nombre, N — 1
est approximativement égal a N; il y a donc N?/2 paires possibles. Par conséquent, la
correction & apporter a la pression idéale pour tenir compte de I’attraction mutuelle
des particules prend la forme suivante :

’ n\?
Pobs =D _G(V)

4.8 Goz réels
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I’activité humaine. En effet, des millions de tonnes de gaz et de particules sont
libérées dans la troposphére, conséquence de 1’industrialisation poussée de notre
société. Il est méme surprenant que I’atmosphere puisse absorber autant de produits
sans €tre davantage affectée de modifications permanentes (jusqu’a présent).

Des modifications significatives ont cependant eu lieu. On trouve ainsi une pollu-
tion atmosphérique importante autour de nombreuses grandes cités, et il est méme
probable que des modifications & long terme de la température de la planéte soient en
train de s’instaurer. Dans cette section. nous traiterons des effets a court terme et
localisés de 1a pollution.

Les deux principales sources de pollution sont les moyens de transport et les cen-
trales électriques thermiques. Dans les gaz d’échappement des automobiles, on
trouve du CO, du COz, du NO et du NO,, ainsi que des molécules d’hydrocarbures
non consumées. Quand un tel mélange stagne pres du sol, des réactions ont lieu qui
entrainent la formation de produits chimiques irritants et dangereux pour les sys-
témes vivants.

La chimie complexe de la pollution de I’air gravite autour des oxydes d’azote,
NOx. Aux hautes températures qui existent dans les moteurs des camions et des auto-
mobiles, les gaz N, et O, réagissent pour produire une petite quantité de NO, qui est
libéré€ dans I’air avec les gaz d’échappement (voir la figure 4.30). Dans 1’air, NO est
oxydé en NO; qui, a son tour, absorbe de I’énergie solaire et se scinde en oxyde
nitrique et en atomes d’oxygene libres.

NOx(g) NO(g) + O(g)

Les atomes d’oxygene, trés réactifs, peuvent se combiner a2 O, pour produire de
I’ozone.
O(g) + 02(8) —> Os3(g)

L’ozone est également trés réactif et peut réagir directement avec d’autres pol-
luants ; 11 peut aussi absorber la lumiere et se dissocier pour former une molécule O,
excitée (O,*) et un atome d’oxygeéne excité (O*). Ce dernier réagit rapidement avec
une molécule d’eau pour former deux radicaux hydroxyles (OH):

O0*+H,0 —— 20H

Le radical hydroxyle est un agent oxydant trés réactif. Par exemple, OH peut réa-
gir avec NO, pour donner de I’ acide nitrique :

OH + NO; —— HNO;

Le radical OH peut aussi réagir avec les hydrocarbures non consumés de 1’ air pol-
Iué, ce qui entraine la formation de produits chimiques irritants pour les yeux et dan-
gereux pour 1’appareil respiratoire.

Ce processus aboutit souvent a la formation du smog photochimique, ainsi
appel€ a cause de la nécessité de la présence de lumicre pour amorcer quelques-unes
des réactions qui y ont lieu. On comprend plus facilement la production du smog
photochimique lorsqu’on examine les réactions ci-dessous.

NOz(g) —> NO(g) +O(g)

0(g) + 0x(g) — Os(g)
NO(g) +702(8) —— NO,(g)

réaction globale : 302(8) — Os(g)

On remarque que les molécules NO, contribuent & la formation de 1’ozone sans
étre elles-mémes utilisées. L’ ozone produit alors d’autres agents polluants, tel OH.
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On peut étudier ce processus en analysant 1”air pollué 4 différents moments de la
journée (voir la figure 4.30). Lorsque les gens vont a leur travail en voiture (entre 6
et 8 heures), les quantités de NO, de NO; et de molécules d’hydrocarbures non con-
sumées augmentent. Plus tard, au fur et & mesure qu’a lieu la décomposition du NO,,
il y a augmentation de la concentration d’ozone et des autres polluants. Les efforts
actuels déployés pour combattre la formation du smog photochimique visent la
diminution de la quantité de molécules d’hydrocarbures non consumées émises par
les automobiles et la mise au point de moteurs qui produisent moins d’oxyde
nitrique.

I autre source importante de pollution est la combustion du charbon dans les cen-
trales électriques. (Aux Ftats-Unis, la plus grande partie de 1’électricité est produite
par des centrales thermiques au charbon ou au pétrole.) La plus grande partie du
charbon qui provient du Midwest contient des quantités importantes de soufre, qui,
lorsqu’il est briilé, produit du dioxyde de soufre.

< + 02(g) — SO3(g)

Une oxydation plus poussée transforme, dans I’air, le dioxyde de soufre en tri-
oxyde de soufre.
2504(g) + 02(g) —> 250s(g)

La production du trioxyde de soufte est préoccupante, car il peut réagir, dans I’air,
avec des gouttelettes d’eau et produire de 1’acide sulfurique.

S03(g) + H20(l) —— H,504(ag)

L’ acide sulfurique est un produit trés corrosif, tant pour les €tres vivants que pour
les matériaux de construction. La formation de pluies acides est une autre con-
séquence de cette pollution. Dans plusieurs régions du nord-est des Etats-Unis et du
sud-est du Canada, les pluies acides ont entrainé une telle acidification des lacs d’eau
douce que les poissons ne peuvent plus y vivre (voir la figure 4.31); par ailleurs, la
croissance des végétaux est ralentie et certaines especes fragiles, comme 1’érable a
sucre, risquent méme 1’ extinction.

La crise de I’énergie a amplifié davantage encore le probléme de la pollution par
le dioxyde de soufre. En effet, au fur et & mesure que I’approvisionnement en pétrole
diminuait et que les prix augmentaient, I’économie américaine devenait de plus en
plus dépendante du charbon. Etant donné que les sources de charbon 2 faible teneur
en soufre éraient épuisées, on a di utiliser le charbon a haute teneur en soufre. Pour
pouvoir utiliser ce type de charbon sans nuire davantage a la qualité de 1’air, il faut
éliminer des gaz d’échappement le dioxyde de soufre formé. avant sa sortie de la
cheminée, grace a un systéme appelé «laveur de gaz». Dans une des méthodes
courantes de lavage des gaz, on injecte de la pierre a chaux, CaCQOa, pulvérisée dans
la chambre de combustion, ot elle est transformée en chaux et en dioxyde de carbone.

CaCOs(s) —— CaO(s) + COx(g)
La chaux se combine alors au dioxyde de soufre pour produire du sulfite de cal-

cium.
CaO(s) + SOz(g) ——> CaSO0s(s)

Afin d’éliminer le sulfite de calcium et la totalité€ du dioxyde de soufre qui n’a pas
réagi, on injecte une suspension de chaux dans la chambre de combustion et dans la
cheminée, de fagon & obtenir la production d’une bouillie (suspension épaisse) (voir
la figure 4.32).

Malheureusement, cette opération de lavage eniraine de nombreux problemes.
Les systémes utilisés sont complexes et trés coliteux, car ils consomment beaucoup
d’énergie. Les énormes quantités de sulfite de calcium produites posent un probleéme

Avurore borédle dans le ciel de
I'Alaska.

Figure 4.31

Vérification de I'acidité des eaux
d’un étang pour déterminer
les effets des pluies acides.






d’élimination. Dans un laveur de gaz typique, il y a production, chaque année, d’en-
viron une tonne de sulfite de calcium par personne desservie par la centrale élec-
trique ! Puisqu’on n’a toujours pas trouvé d’utilisation a ce sulfite de calcium, on
P’enfouit. Toutes ces difficultés font que la pollution de I’ air par le dioxyde de soufre
demeure un probléme important, probléme qui a de lourdes conséquences aussi bien
en ce qui concerne les dommages a I’environnement et a la santé humaine que les
couts.
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Des trois états de la matiere, 1’état gazeux est celui qu’on comprend le plus facilement
sur les plans expérimental et théorique. On peut décrire un gaz quantitativement en
déterminant quatre propriétés: volume, pression, température et concentration.

Pour mesurer la pression atmosphérique, on utilise un barometre et, en labora-
toire, pour mesurer la pression des gaz, on utilise un manométre. Ces deux appareils
sonl composés d’une colonne remplie de mercure ; [’une des unités utilisées pour
exprimer la pression est basée sur la hauteur de cette colonne exprimée en mil-
limetres: 1 mm Hg =1 torr; 1 atmosphere standard =1 atm =769 torr = 101,325 kPa.

Les premieres expériences relatives au comportement des gaz concernaient les
relations qui existent entre les quatre propriétés caractéristiques. Selon la loi de
Boyle-Mariotte, & une température constante, le volume d’un gaz donné est inver-
sement proportionnel a sa pression. Selon Ja loi de Charles, & une pression constante,
le volume d’un gaz est directement proportionnel & sa température exprimée en
kelvins. A une température de —273,15 °C (0 K), on peut vérifier, par extrapolation,
que le volume d’un gaz est nul ; on appelle cette température le « zéro absolu». Selon
la loi d’Avogadro, des volumes égaux de gaz différents, mesurés dans les mémes
conditions de température et de pression, contiennent le méme nombre de particules.

En regroupant ces trois lois, on obtient la loi des gaz parfaits, soit

pV=nRT
ou R est la constante molaire des gaz (8,315 kPa-1./K-mol).

On peut, & I’aide de cette équation, déterminer la valeur de toute propriété carac-
téristique d’un gaz, a la condition d’en connaitre les trois autres. La loi des gaz par-
faits décrit le comportement dont se rapproche celui des gaz réels 4 basse pression et
abaute température.

Resume 173

Figure 4.32

Représentation schématique du
processus ufilisé pour laver les
gaz produits par les centrales
électriques du dioxyde de soufre
qu'ils contiennent.
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On appelle volume molaire (22,42 L) le volume occupé par un gaz idéal. aux con-
ditions TPN (température et pression normales), soit 0 °C et 101,3 kPa.

On détermine la pression d’un mélange de gaz & 1’aide de la loi des pressions par-
tielles de Dalton, selon laquelle la pression totale d’un mélange de gaz placé dans un
contenant est égale a4 la somme des pressions que chacun des gaz exercerait s’il y
était seul (sa pression partielle). Autrement dit,

ProtALE=P1+ P2+ p3+ ...+ Dy

Pour calculer la fraction molaire d’un composant donné d’un mélange de gaz, on
peut utiliser le rapport entre la pression partielle de ce composant et la pression totale
des gaz.

La théorie cinétique des gaz est un modele théorique qui rend compte du com-
portement des gaz parfaits. Selon ce modele, le volume des particules de gaz est nul,
il n’existe aucune interaction des particules, les particules sont en mouvement cons-
tant, et la pression résulte des collisions entre les particules et les parois du contenant.
Par ailleurs, toujours selon ce modele, I’énergie cinétique moyenne des particules de
gaz est directement proportionnelle a la température du gaz exprimée en kelvins.

On peut calculer la vitesse quadratique moyenne des particules d’un gaz lorsqu’on
connait la température et la masse molaire de ce gaz. Dans tout échantillon de gaz,
on trouve une vaste gamme de vitesses, étant donné que les particules de gaz entrent
en collision et échangent de I’énergie cinétique. Toute augmentation de la tempéra-
ture entraine une augmentation de la vitesse moyenne des particules de gaz. Les
vitesses relatives de diffusion (mélange de gaz) et d’effusion (passage d’un gaz, par
un petit orifice, dans un compartiment ou régne le vide) sont inversement propor-
tionnelles 2 la racine carrée de la masse molaire des gaz en question.

Le comportement des gaz réels se rapproche de celui des gaz parfaits uniquement
a haute température et a basse pression. Pour rendre compte du fait que les particules
de gaz réels occupent effectivement un volume et interagissent, on utilise 1’ équation
de van der Waals, qui est une modification de I’équation des gaz parfaits.

Section 4.3 Section 4.7
constante molaire des gaz diffusion
loi des gaz parfaits effusion
N loi de la vitesse d’effusion de Graham
Section 4.4

volume molaire
température et pression normales (TPN)

Section 4.5

loi des pressions partielles de Dalton
pression partielle

fraction molaire

Section 4.6

théorie cinétique des gaz
vitesse quadratique moyenne
joule (1)

Section 4.8
gaz réel
équation de van der Waals

Section 4.9

atmosphere

pollution atmosphérique
smog photochimique
pluies acides
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10.

11.

12.

13.

Chapitre Quatre  Les goz

on note le volume. A mesure que la réaction se produit, qu’ar-
rive-t-il au volume du contenant ?

Laquelle des affirmations suivantes explique le mieux
pourquoi une montgolfiere monte lorsque 1’air de son ballon
est chauffé ?

a) Selon la loi de Charles, la température d’un gaz est directe-
ment proportionnelle a son volume. Par conséquent, le vo-
lume du ballon augmente, diminuant ainsi sa masse volu-
mique, ce qui fait monter la montgolfiere.

b) L’air chaud monte a I’intérieur du ballon. ce qui fait mon-

ter la montgolfiere.

La température d’un gaz est directement proportionnelle &

sa pression. Par conséquent, la pression augmente, ce qui

fait monter la montgolfiere.

Une certaine quantité de gaz s’échappe par le bas du bal-

lon, ce qui fait diminuer la masse de gaz qui s’y trouve. Par

conséquent, la masse volumique du gaz contenu dans le
ballon diminue, ce qui fait monter la montgolfiére.

La température est proportionnelle i Ia vitesse quadratique

moyenne des molécules de gaz. Les molécules circulent

donc plus rapidement et heurtent davantage la paroi du bal-
lon, ce qui fait monter la montgolfiere.

Justifiez le choix de la réponse et dites pourquoi les autres

suggestions ne sont pas acceptables.

Y]

d)

€)

Dessinez une vue trés grossie d’un contenant rigide scellé,
rempli d’un gaz. Ensuite, dessinez ce a quoi le gaz ressem-
blerait si on le refroidissait beaucoup tout en restant au-dessus
de son point d’ébullition. Dessinez également ce 4 quoi le gaz
ressemblerait si on le réchauffait beaucoup. Finalement,
refaites I’exercice, mais, cette fois, aprés avoir évacué assez de
gaz pour en diminuer la pression de moitié.

Si on lache un ballon rempli d’hélium, il monte en fléeche
Jjusqu’a ce qu’il éclate. Expliquez ce phénomene.

Supposons deux contenants de méme taille contenant chacun
un gaz différent, & la méme pression et 4 la méme température.
Que peut-on dire & propos des moles de ces gaz ? Pourquoi est-
ce vrai?

Expliquez I’apparente contradiction suivante. Supposons deux
gaz, A et B, dans des contenants de méme taille ; leur pression
et leur température sont égales. Les nombres de moles de ces
gaz devraient donc étre égaux. Les températures étant égales,
les énergies cinétiques moyennes des deux échantillons sont
égales. Ainsi, puisque I’énergie d’un tel systeme est convertie
en mouvement de translation (c’est-a-dire, le déplacement des
molécules), les vitesses quadratiques moyennes des deux
échantillons sont égales; par conséquent, les particules de
chaque échantillon se déplacent en moyenne & la méme
vitesse relative. Par contre, puisque A et B sont deux gaz dif-
férents, leurs masses molaires doivent étre différentes. Or, si la
masse molaire de A est supérieure a celle de B. les particules
de A doivent heurter les parois du contenant avec plus de
force. Donc, la pression dans le contenant du gaz A doit étre
supérieure a celle dans le contenant du gaz B. Pourtant, une de
nos prémisses voulait que les pressions soient égales.

14.

16.

18.

20.

Expliquez les observations suivantes.

a) Un contenant d’aérosol peut exploser s’il est chauffé.

b) On peut boire 4 I’aide d’une paille.

¢) Une cannetie voit ses parois minces s’ affaisser si I’on y fait
le vide.

d) A basse altitude, on n’utilise pas les mémes balles de ten-
nis qu’a haute altitude.

Jémontrez comment les lois de Boyle-Mariotte et de Charles

sont des cas spéciaux de la loi des gaz parfaits.

A Iaide de la théorie cinétique des gaz, donnez une explication

moléculaire de la loi de Boyle-Mariotte et de la loi de Charles.

Les figures 4.6 et 4.7 illustrent les variations de pV en fonction
de V pour différents gaz. Lequel des gaz représentés par ces
deux graphiques se rapproche le plus d’un gaz parfait?
Expliquez.

A la température ambiante, I’eau est un liquide dont le volume
molaire est de 18 mL. A 105 °C et 1 atm. I’eau est un gaz dont
le volume molaire est supérieur & 30 L. Expliquez cette dif-
férence importante de volume.

Décrivez brievement deux méthodes possibles pour détermi-
ner la masse molaire d’un gaz nouvellement synthétisé, a for-
mule moléculaire inconnue.

Supposez un échantillon de molécules gazeuses pour répondre

aux questions suivantes.

a) Comment I’énergie cinétique moyenne des molécules est-
elle liée a la température ?

b) Comment la vitesse moyenne des molécules est-elle liée 2
la température ?

¢) Comment la vitesse moyenne des molécules est-elle liée &
{a masse molaire du gaz & température constante ?

Pressions

22.

On utilise couramment du fréon-12, CF;Cl,, comme
réfrigérant dans les systemes d’air climatisé domestiques. La
pression initiale dans le systéme est de 70 Ib/po?. Convertissez
cette pression en:

a) mm Hg;

b) atm;

c) Pa;

d) kPa;

e) MPa.

Une jauge sur un cylindre de gaz indique 2200 lb/po’.
Exprimer cette pression en:

a) atmospheres standard;

b) mégapascals (MPa);

c) torr.
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36.

38.

40.

42.

44.

Chapitre Quare Les gaz

Ouel volume occupe 2,0 g de He, 225 °C eta 175 mm Hg?

rtain ballon ne peut €tre gonflé 4 un volume supérieur
a 2,5 L. Si ce ballon est rempli de 2,0 L. d’hélium au nivean
de 1a mer, qu’il est relaché et monte 4 une altitude ou la pres-
sion atmosphérique n’est que de 500 mm Hg, est-ce que le
ballon éclatera ? (Supposez que la température soit constante.)

Un ballon a un volume de 175 cm? 2 19 °C. A quelle tempéra-
ture le volume du ballon aura-t-il augmenté de 25,0 % (a pres-
sion constante) ?

lindre de gaz comprimé, & 13,7 MPa et 223 °C, est situé
dans une piéce ol un incendie fait rage. La température monte
4 450 °C. Quelle est la nouvelle pression dans le cylindre?

Un contenant est rempli d’un gaz parfait & 40,0 atm et 0 °C.

a) Quelle sera la pression du gaz si on le chauffe a 45 °C?

b) A quelle température la pression sera-t-elle de 1,50 X
10? atm ?

©) A quelle température la pression sera-t-elle de 25,0 atm ?

z parfait occupe un cylindre de 5,0 X 10?2 mL de vo-
tume; la température est de 30,0 °C et la pression de 95 kPa.
On rameéne le volume du gaz & 25 mL et on augmente la tem-
pérature a 820 °C. Quelle est 1a nouvelle pression ?

Un réservoir en acier contient 150 mol d’argon, 2 25 °C et a
7,5 MPa. Aprés avoir utilis€ une certaine quantité d’argon, on
note que la pression est réduite & 2,0 MPa et la température, 2
19 °C. Quelle masse d’argon reste-t-il dans le réservoir ?

nplit un ballon d’hélium, a 25 °C. Le ballon se gonfle
2 un volume de 855 L jusqu’a ce que la pression soit égale &
la pression barométrique (720 torr). Ce ballon s’éléve a une
altitude de 1830 m, ol la pression est de 605 torr et la tem-
pérature, de 15 °C. Quel est le volume du ballon 2 cette alti-
tude, par rapport a son volume initial ?
Soit 4,00 g d’hélium a -73 °C et 4 760 torr qui sont chauffés
jusqu’a 127 °C et a 7600 torr. Calculez le changement de vo-
lume qui surviendra.

Masse volumigue, masse molaire et steechiométrie réactionnelle

46.

48.

Quelle masse d’hélium faut-il pour remplir un ballonde 1,5 L
dans les conditions TPN?

Une étudiante met 4,00 g de glace seche (CO; solide) dans un
ballon vide. Quel sera le volume du ballon dans des conditions
TPN une fois que la glace séche se sera sublimée (convertie en
CO, gazeux) ?

ez le volume de O,, dans des conditions TPN, néces-
saire pour la combustion compléte de 125 g d’octane (CgH;g)
en CO; et en H;O.

Pour produire de 1’oxygene, Joseph Priestley utilisa la réaction
de décomposition thermique de I’oxyde mercurique.

2HgO(s 2Hg()) + Oxg)

50.

52.

54.

Quel volume d’oxygene, mesuré a 30 °C et 96,7 kPa, peut-on
produire grace & la décomposition compléte de 4,1 g d’oxyde
mercurique ?

7, Pexplorateur suédois Andrée a essayé d’atteindre le
pole Nord en ballon. Ce dernier était rempli d"hydrogene. On
avait préparé 1"hydrogéne en faisant réagir des copeaux de fer
avec de I’acide sulfurique dilué. La réaction en cause est la
suivante:

Fe(s) + H2504(aq) E— FeSO4(aq) + Hz(g)

Le volume du ballon était de 4800 m? et la perte d”hydrogene
durant le remplissage a été évaluée a 20 %. Quelles masses
de fer et de H,SO,4 2 98 % (en masse) ont été nécessaires pour
gonfler completement le ballon? Supposer une température
de 0 °C, une pression de 1,0 atm durant le remplissage et un
rendement de 100 %.

Faisons réagir 50,0 mL de méthanol liquide, CHsOH (masse
volumique = 0,850 g/mL), et 22,8 L. de O, & 27 °C et &
2,00 atm. Les produits de la réaction sont CO, (g) et H,O (g).
Calculer le nombre de moles de H,O formées si la réaction est
compléte.

ntenant en nickel de 20,0 L est rempli de xénon 4 une
pression de 0,500 atm et de fluor & une pression de 1,50 atm,
le tout 3 une température de 400 °C. Le xénon et le fluor
réagissent pour former le tétrafluorure de xénon. Quelle masse
de tétrafluorure de xénon peut étre produite si le rendement
est de 100 %?

Dans les engrais, I’azote est souvent présent sous forme
d’urée, H,NCONH,. Commercialement, on produit 1’urée en
faisant réagir de I'’amr-~~*~~ ~* 4u dioxyde de carbone.

2NHj(g) + CO2(g) H;NCONHy(s) + H,O(g)

I’ammoniac, a 223 °C et a 90 atm, pénetre dans le réacteur a
une vitesse de 500 L/min. Le dioxyde de carbone a 223 °C et
45 atm pénetre dans le réacteur & une vitesse de 600 L/min.
Quelle masse d’urée est produite par minute par cette réaction,
en supposant un rendement de 100% ?

¢pare commercialement le cyanure d’hydrogéne en
raisant réagir du méthane, CHy(g), de I’ammoniac, NHi(g).
et de 'oxygene, Oy(g), 2 haute température. L’ autre produit
formé est de la vapeur d’eau.

a) Ecrivez I’équation chimique de cette réaction.

b) Quel volume de HCN(g) peut €tre obtenu a partir de 20,0L
de CHy(g), 20,0 L. de NHz(g) et 20,0 L. de O(g) ? Les vo-
lumes de tous les gaz seront mesurés & la méme tempé-
rature et & la méme pression.

Voici la réaction de conversion de I’éthéne en éthane :

CHy(g) + Hx(9) C,Hé(g)

Soit C;H, qui pénétre dans le réacteur catalytique, 2 25,0 atm
et 300 °C, & une vitesse de 1000 L/min. L'hydrogene, &
25,0 atm et 300 °C, pénétre dans le réacteur & une vitesse de
1500 L/min. Si 15,0 kg de C;Hg sont produits par minute, quel
est le rendement en pourcentage de cette réaction ?



56.

z formé uniquement de carbone et d’hydrogeéne a la for-
mule empirique suivante : CH,. Ce gaz a une masse volumique
de 1,65 g/L. & 27 °C et 4 734 torr. Déterminez la masse mo-
laire et la formule molaire du gaz.

La formule empirique d’un composé est CHCI. Un ballon de
256 mL contient, 2 373 K et & 100 kPa, 0,80 g de ce composé
a I’état gazeux. Quelle est la formule moléculaire de ce com-
posé ?

rachlorure de silicium (SiCly) et le trichlorosilane
(S1HCs) servent a la fabrication de silicium de qualité élec-
tronique. Calculez les masses volumiques du SiCl, pur et du
SiHCls pur tous deux gazeux, a 85 °C et a 758 torr.

58. Calculez la masse volumique de I’ammoniac. a 27 °C et a4

60.

62.

635 torr.

ace un bloc de glace seéche (du dioxyde de carbone
sonae) de 5,6 g dans un contenant de 4,0 L, qui ne contient
rien d’autre, a 27 °C. Quand la totalité du dioxyde de carbone
est passée a I’état gazeux, quelle est la pression dans le con-
tenant? Si on place les 5,6 g de dioxyde de carbone solide
dans le méme contenant, mais que celui-ci contienne déja de
I'air & 99 kPa, quelle est la pression partielle du dioxyde de
carbone et 1a pression totale dans le contenant quand la to-
talité du dioxyde de carbone est passée & I’état gazeux ?
On place un mélange de 1,00 g de H; et de 1,00 g de He dans

un contenant de 1,00 L, 427 °C. Calculez la pression partielle
de chaque gaz. de méme que la pression totale.

¢ ballon illustré ci-dessous. Quelles sont les pressions
partielles finales de H; et de N, aprés qu’on a ouvert le robi-
net situé entre les deux ballons ? (Supposez que le volume to-

LOOLN,
0,200 atm

2,00 LH,
475 torr

Si les pressions initiales du H; et du N, dans les ballons men-
tionnés a I’exercice 61 étaient de 360 torr et de 240 torr
respectivement, quelle sera la pression finale vne fois que le
robinet sera ouvert ?

1 mélange de deux gaz: CHy(g) et Oy(g). La pression
partielle du premier est de 0,175 atm et celle du second, de
0,250 atm.

a) Quelle est la fraction molaire de chaque gaz dans le
mélange ?

b) Si ce mélange occupe un volume de 10,5 L a 65 °C, cal-
culez le nombre total de moles de gaz dans le mélange.

¢) Calculez la masse de chaque gaz dans le mélange.

64.

66.

68.
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Exercices

A0 °C, un ballon de 1,0 L contient 5,0 X 1072 mol de N3,
1,5 X 10?> mg de O, et 5,0 X 10?' molécules NHs. Quelle est
la pression partielle de chaque gaz et quelle est la pression
totale dans le ballon ?

hantillon d’azote est recueilli par déplacement d’eau 2
20 “C et a une pression totale de 1.00 atm. On recueille un
volume total de 2,50 X 10? mL. Quelle est la masse d’azote
recueillie? (A 20 °C, la pression de vapeur d’eau est de
17,5 torr.)

On recueille de I’oxygene par déplacement d’eau 225 °C et 2
une pression totale de 641 torr. Le volume de gaz recueilli est
de 500,0 mL. Quelle est la masse d’oxygene recueillie? (A
25 °C, la pression de la vapeur d’eau est de 23,8 torr.)

ut préparer de 1’oxygene en laboratoire en petites quan-
ttes par décomposi~ *~e~mique du chlorate de potassium:

2 KCIOs(s; 2 KCl(s) + 3 O21g)
Si on chauffe 3,70 g de KClOs, quel volume de gaz pourra-
t-on recueillir par déplacement d’eau, & 27 °C et & 735 torr?
(A 27 °C, la pression de vapeur d’eau est de 26,7 torr.)

A haute température, le chlorate de sodium se décompose en
chlorure de sodium et en oxygene. Un échantillon de 0,8765 g
de chlorate de sodium impur est chauffé jusqu’a ce que la pro-
duction d’oxygene cesse. L’ oxygene est recueilli par dépla-
cement d’eau et occupe un volume de 57,2 mL, 422 °Cet a
734 torr. Calculer le pourcentage massique de NaClO5 dans
I’échantillon original. (A 22 °C, la pression de vapeur d’eau
est de 19,8 torr.)

Théorie cinétique des gaz et goz réels

74.

76.

ez I’énergie cinétique moyenne des molécules CHy a
eta 546 K.

‘ez I’énergie cinétique moyenne des molécules Ny a
eta 546 K.

ez la vitesse quadratique moyenne des molécules CH,
K et & 546 K.

ez la vitesse quadratique moyenne des molécules N; 2
—.. .-eta546 K.

mol de CH,4(g), toutes les molécules ont-elles la méme
énergie cinétique a4 273 K?
Est-ce que toutes les molécules contenues dans 1 mol de
CH.(x) ont la méme vitesse 2 546 K?

1 €échantillon de 1 mol de CHy(g), 2273 K. Si’on aug-
mente la température, qu’arrive-t-il & I’énergie cinétique
moyenne et a la vitesse moyenne des molécules CHy? Ex-
pliquez.

Soit un ballon de 1,0 L contenant du néon, dans les conditions
TPN. Est-ce que I’énergie cinétique moyenne, la vitesse qua-
dratique moyenne, la fréquence des collisions entre les
molécules de gaz et les parois du ballon, et I’énergie des col-
lisions entre les molécules de gaz et les parois du ballon
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78.

80.

82.

84.

Chapitre Quatre  Les gaz

augmentent, diminuent ou demeurent les mémes dans les dif-
férentes conditions suivantes 7

a) Augmentation de la température a 100 °C.

b) Diminution de Ia température a 50 °C.

¢) Compression du volume 40,5 L.

d) Doublement du nombre de moles du néon.

ois ballons identiques remplis de gaz différents:

BallonA: CO,a760torreta 0 °C;

Ballon B: N5, 4250 torr et 2 0 °C;

Ballon C: H;, 4 760 torr et 4 0 °C.

a) Dans quel ballon I’énergie cinétique moyenne des
molécules est-elle la plus élevée ?

b) Dans quel ballon la vitesse moyenne des molécules est-elle
la plus élevée ?

Soit des échantillons distincts de 1,0 L de He, de CH,, de Ne,

de Ar, tous dans des conditions TPN.

a) Classez les gaz par ordre croissant de leur énergie ciné-
tique moyenne.

b) Classez les gaz par ordre croissant de leur vitesse
moyenne.

¢) Comment des échantillons distincts de He et de Ne
peuvent-ils avoir tous deux la méme vitesse moyenne ?

value la vitesse d’effusion d’un gaz inconnu 2
31,50 mL/min. Dans des conditions expérimentales iden-
tiques, la vitesse d’effusion de O, est de 30.50 mL/min. Parmi
les gaz suivants. CHy. CO. NO, CO; et NO, lequel est le gaz
inconnu ?

La vitesse d’effusion d’un gaz donné est évaluée a
24,0 mL/min. Dans les mémes conditions, la vitesse d’effu-
sion du méthane pur (CHy) est de 47,8 mL/min. Quelle est la
masse molaire du gaz inconnu ?

éparer les isotopes d’oxygene, on peut recourir 2 I’ef-
fusion du monoxyde de carbone. Calculer les vitesses d’effu-
sion relatives de 12C'60, de 12C170 et de 12C'30. Identifiez
les avantages et les inconvénients d’utiliser I’effusion gazeuse
du dioxyde de carbone au lieu de celle du monoxyde de car-
bone, pour séparer les isotopes d’oxygene.
11 faut 4,5 minutes & 1,0 L d’hélium pour qu’il y ait effusion 2
travers une paroi poreuse. Combien faudra-t-il de temps a
1,0 L. de Cl; pour en faire autant dans des conditions iden-
tiques ?

ez la pression exercée par 0,5000 mol de N, dans un
contenant de 1,0000 L, a2 25,0 °C
a) d’apres la loi des gaz parfaits;;
b) d’apres |’équation de van der Waals.
Comparez ces deux résultats.
Calculez la pression exercée par 0,5000 mol de N; dans un
contenant de 10,000 L, 4 25,0 °C
a) d’apres la loi des gaz parfaits;
b) d’apreés I’équation de van der Waals.
Comparez les résultats obtenus. Comparez également ces
résultats a ceux de I’exercice 83.

86.

88.

90.

92.

94.

Chimie de I'atmosphére

A Taide des données du tableau 4.4, calculez la pression par-
tielle du NO dans I’ air sec, en supposant que la pression totale
soit de 1.0 atm. En supposant que la température soit de 0 °C,
calculez le nombre de molécules NO par centimeétre cube.

A I'aide des données du tableau 4.4, calculez la pression par-
tielle de He dans I’air sec en supposant que la pression totale
soit de 1,0 atm. En supposant que la température soit de 25 °C,
calculez le nombre d’atomes He par centimetre cube.

Sleve un échantillon d’air de 10,0 L & une altitude de
1, X 102 km. Quel serait le volume de 1"échantillon dans
des conditions TPN ? (Voir la figure 4.29.)

On préleve un échantillon d’air de 1.0 L, 4 25 °C, au niveau de
la mer (1,00 atm). Quel serait le volume de cet échantillon
d’air a une altitude de 15 ki ?

z les réactions qui dans I’atmosphere donnent naissance
a I'acide nitrique et a I’acide sulfurique.

Fcrivez les réactions qui décrivent Paction des acides nitrique
et sulfurique présents dans les pluies acides avec le marbre et
le calcaire. (Le marbre et le calcaire sont tous deux du carbo-
nate de calcium.)

la variation de la premiére
variapie en roncuon ae 14 vartauon de la seconde dans les cas
suivants (supposez qu’il y ait 1 mol de gaz idéal et que T soit
en kelvins).
a) pVen fonction de V, 2 T constante.
b) p en fonction de 7, 3 V constant.
¢) Ten fonction de V, a p constante.
d) p en fonction de V, a T constante.
€) p enfonction de 1/V, 4 T constante.
f) pV/T en fonction de p.

Dans des conditions TPN, 1,0 L. de Br, réagit totalement avec
3,0 L de F;, donnant naissance 2 2,0 L d’un produit. Quelle est
la formule de ce produit ? (Toutes ces substances sont des gaz).

Un ballon en verre contient 28 g d’azote gazeux. En supposant

qu'il s’agisse d’un gaz parfait, dites lesquels des gestes

énumérés ci-dessous feront doubler la pression exercée sur les

parois du ballon.

a) I’addition d’une quantité suffisante de mercure pour rem-
plir le ballon de moitié.

b) L’élévation de la température du ballon de 30 °C a 60 °C.

¢) [’augmentation de la température du ballon de -73 °C 2
127 °C.

d) L’addition de 28 g d’oxygene gazeux.

€) L’addition de 32 g d’oxygene gazeux.

On fait le vide dans un contenant de 1,00 L jusqu’a ce que la

pression atteigne 1,00 X 1076 torr, & 22 °C. Combien de
molécules de gaz y a-t-il encore dans le contenant ?



98.

100.

Un réservoir de 15,0 L est rempli de H, & une pression de
2,00 X 102 atm. Combien de ballons (chacun ayant un volume
de 2,00 L) peuvent &tre gonflés & une pression de 1,00 atm 2
partir de ce réservoir ? Supposez qu’il n’y a aucun changement
de température et que la pression dans le réservoir ne puisse
étre inférieure 4 1,00 atm.

. On gonfle le pneu d’une bicyclette avec de I’ air & une pression

de 610 kPa, & une température de 19 °C. En circulant 2 bicy-
clette sur 1’asphalte par une journée chaude, on fait augmenter
la température du pneu 4 58 °C. Le volume du pneu augmente
de 4,0 %. Quelle est 1a nouvelle pression dans le pneu?

Soit les trois ballons illustrés ci-dessous. En supposant que le
volume des tubes de raccordement soit négligeable, quelles
sont les pressions partielles des gaz en présence et la pression
totale, lorsque tous les robinets sont ouverts ?

| |
m °

1,00 1,00 L 2,00 L

180 torr 0,450 atm 25,0 kPa

Un contenant en verre sphérique de volume inconnu renferme
de I’hélium a 25 °C et & 1,960 atm. On préléve une petite
partie de cet hélium: a 25 °C et 1,00 atm, son volume est de
1,75 cm?. Ce prélévement fait que la pression  I’intérieur du
contenant en verre est abaissée a 1,710 atm. Calculez le vo-
lume de ce contenant.

Onrecueille 2,0 L de O,(g) par déplacement d’eau & une pres-
sion totale de 785 torr et 4 25 °C. Une fois le O,(g) asséché
(les vapeurs d’eau enlevées), le gaz occupe un volume de
1,94 L, 225 °C et a 785 torr. Calculez la pression de la vapeur
d’eau 4 25 °C.

On peut produire de I’acétyléne, C;Hy(g), en faisant réagir du
carbure de calcium solide, CaC,, avec de ’eau. Les produits
obtenus sont I’acétyléne et I’hydroxyde de calcium. Quel est
le volume de I’acétyléne recueilli par déplacement d’eau &
25 °C et & 715 torr une fois que 5,20 g de carbure de calcium
ont réagi avec un excés d’eau ? (A 25 °C, la pression de vapeur
d’eau est de 23,8 torr.)

selon la «méthode champenoise », on fait fermenter le jus de
raisin dans une bouteille pour obtenir un vin pétillant. La réac-
tion est

CeH1206(aq) —> 2C;Hs0H(agq) + 2CO4(g)

Si, dans une bouteille de 825 mL, on fait fermenter 750 mL de
jus de raisin (masse volumique = 1,0 g/cm?) jusqu’a ce que la
teneur en éthanol, C;HsOH, soit de 12 %, par masse, et si on
suppose que le CO; est insoluble dans H,O (ce qui, en fait, est

102.

104.

106.
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une supposition erronée), quelle est la pression du CO,
présent dans la bouteille, 2 25 °C? (La masse volumique de
I’éthanol est de 0,79 g/cm3.)

Dans un contenant en acier inoxydable de 20,0 L, on introduit
2,00 atm d’hydrogene gazeux et 3,00 atm d’oxygene gazeux.
Une étincelle déclenche la réaction et il y a production d’eau.
Quelle est la pression dans le réservoir 2 25 °C? A 125 °C?

A 1a température ambijante, 1’hexafluorure d’uranium est un
solide, mais il sublime a 56 °C. Quelle est la masse volumique
de I’hexafluorure de sodium a 60 °C et & 745 torr ?

Au cours du XIX¢ siécle, un des sujets de controverse concer-
nait 1’élément béryllium, Be. Selon Berzelius, le béryllium
était un €lément trivalent (formant des ions Be**), dont I'oxyde
avait pour formule Be>Os, ce qui conférait au béryllium une
masse atomique calculée de 13,5. Lorsqu’il établit son tableau
périodique, Mendelejev considéra le béryllium comme un élé-
ment divalent (formant des ions (Be?*), dont I’oxyde avait pour
formule BeO. La masse atomique du béryllium était alors de
9,0. En 1894, A. Combes (Comptes rendus, 1894, p. 1221) fit
réagir du béryllium avec I’anion CsH;O,~ et calcula la masse
volumique du produit gazeux obtenu. Voici les résultats
obtenus par Combes. pour deux expériences distinctes.

I

022 g
,6 cm?
°C

5,2 mm

Si le béryllium est un métal divalent. la formule moléculaire
du produit est Be(CsH,0,),; par contre, s’il est trivalent, la
formule est Be(CsH;0,);. Montrer comment les résultats de
Combes ont permis de confirmer que le béryllium était un
métal divalent.

Jn composé ne contient que de 1’azote et de 1’hydrogéne.
[ azote constitue 87,4 % de sa masse. Un échantillon gazeux
de ce composé a une masse volumique de 0,977 g/L 2 710 torr
eta 100 °C. Quelle est la formule moléculaire de ce composé ?

Un composé ne contient que des atomes C, H et N. Le carbone
représente 58,51 % de sa masse et I’hydrogéne 7,37 %. L’ef-
fusion de I’hélium 2 travers un verre poreux est 3,20 fois plus
rapide que celle du composé en question. Quelles sont la for-
mule empirique et la formule moléculaire de ce composé ?

Pour déteminer la teneur en azote d’un composé organique, on
peut utiliser la méthode de Dumas. On fait d’abord passer le
composé organique en question sur du CuO(s) chaud.

Composé Na(g) + CO4(g) + HoO(g)

On fait ensuite barboter le produit gazeux dans une solution
concentrée de KOH, afin d’en éliminer le CO,. Apres cette
opération, le gaz ne contient que du N; et de la vapeur d’eau.
Au cours d’une expérience, un échantillon de 0,253 g d’un
composé a produil 31,8 mL. de N, saturé de vapeur d’eau, a
25 °C et a 96,89 kPa. Quel est le pourcentage massique de
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I’azote présent dans ce composé? (La pression de vapeur
d’eau 4 25 °C est de 3,17 kPa.)

108. Les seuls éléments d’un composé sont: C, H et N. Pour

analyser ce composé, un chimiste effectue les expériences

décrites ci-dessous.

a) Il oxyde complétement 35,0 mg de ce composé. 11 obtient
33,5 mg de COz et 41,1 mg de H,O.

b) Pour déterminer la teneur en azote d’un échantillon de
65,2 mg de ce composé, il utilise la méthode de Dumas. I1
obtient 35,6 mL de N,, 24 98,7 kPa et & 25 °C.

¢) 1l détermine que la vitesse d’effusion du composé est de
24,6 mL/min. (La vitesse d’effusion de I’argon, dans des
conditions identiques, est de 26,4 mL/min.)

Quelle est la formule de ce composé ?

“onsidérez le diagramme suivant :

%ﬂ—ﬂz

A .

Le contenant A (aux parois poreuses) est rempli d’air dans des
conditions TPN. 1l est ensuite placé dans un plus grand con-
tenant (B) dont on remplace toute I’atmosphere par Hy(g).
Qu’arrivera-t-il 4 la pression dans le contenant A ? Expliquez
votre réponse.

110. Sans consulter les tableaux de valeurs, tentez de déterminer,

parmi les gaz suivants, Hy, N,, CHy, CoHg et C3Hg, pour
lequel la constante b de I’équation de van der Waals est la plus
élevée.

In vous référant au tableau 4.3, qui présente les valeurs des
constantes a de I’équation de van der Waals pour les gaz Hy,
CO,, N; et CH,, trouvez dans quel gaz les attractions inter-
moléculaires sont les plus fortes.

112. Un des principaux procédés de production de I’acrylonitrile,

C3H3N, est représenté par la réaction suivante :
2C3He(g) + 2NH3(g) + 302(g)
— 2C3H3N(g) + 6H,0(g)
On charge un réacteur d’une capacité de 150 L, aux pressions
partielles suivantes, a 25 °C:
Pcypg = 0.500 MPa
pNH3 = (0,800 MPa
po, = 1,500 MPa
Quelle masse d’acrylonitrile peut-on produire a partir de ce
mélange ?
Jn chimiste pése 5,14 g d’un mélange contenant des quantités
inconnues de BaO(s) et de CaO(s) qu’il place dans un ballon

114.

116.

de 1,50 L. contenant du CO4(g) a 30,0 °C et 750 torr. Une fois
que la réaction qui donne naissance au BaCOas(s) et av
CaCOs(s) est terminée, la pression du CO,(g) résiduel est de
230 torr. Calculez les pourcentages massiques de CaO(s) et de
BaO(s) dans le mélange.

On fait réagir un mélange de chrome et de zinc pesant 0,362 g
avec un exces d’acide chlorhydrique. Une fois que tous les
métaux ont réagi, on recueille 225 ml d’hydrogene sec, a 27 °C
et & 750 torr. Déterminez le pourcentage massique de Zn dans
I’échantillon de métal. (Le zinc réagit avec I’acide chlorhy-
drique pour former du chlorure de zinc et de ’hydrogene
gazeux; le chrome réagit avec de I’acide chlorhydrique pour
donner du chlorure de chrome(IIl) et de I’hydrogéne. )

Ju méthane (CHy) est introduit dans une chambre de combus-

tion & une vitesse de 200 L/min, & 1,50 atm et & la température
ambiante. De Iair est ajouté & la chambre & une pression de
1,00 atm et 2 la méme température. On fait ensuite réagir le
mélange.

a) Pour s’assurer de la combustion complete du CHy en
CO4(g) et en HyO(g), on fait réagir trois fois plus
d’oxygene qu’il n’en faut. En supposant que I’air renferme
21 % (en moles) de O, et 79 % de N,, calculer le débit de
I”air nécessaire pour apporter la quantité requise d’oxygene.

b) Dans des conditions identiques & celles décrites en a), la
combustion du méthane n’est pas compléte, car il se forme
un mélange de COy(g) et de CO(g). On détermine que
95,0 % du carbone dans les gaz d’échappement se trouvent
dans le CO,. Le reste se trouve dans le CO. Calculez la
composition du gaz d’échappement en termes de fraction
molaire de CO, CO,, O, N; et HO. Supposez que le CH,
ait réagi complétement et que le N, n’ait pas réagi.

Un échantillon de méthane (CH,) contient une petite quantité

d’hélium. Calculez le pourcentage volumique de I'hélium si la

masse volumique de I’échantillon est de 0,70902 g/L 20,0 °C
et a 1,000 atm.

On calcule la masse totale que peut soulever un ballon en
faisant la différence entre la masse de 1’air déplacé par le bal-
lon et la masse du gaz que contient ce ballon. Soit un ballon de
forme sphérique rempli d’air chaud: son diamétre est d’envi-
ron 5,0 m et ’air y est maintenu a 65 °C. La température de
I’ air ambiant est de 21 °C. La pression dans le ballon est iden-
tique & la pression atmosphérique, soit 99 kPa.

a) Quelle masse totale peut soulever ce ballon ? Supposez que
la masse molaire moyenne de I”air soit de 29,0 ghmol. (Elé-
ment de réponse: I’air chaud est moins dense que I’air
froid.)

b) Si le ballon était rempli d’hélium, toutes les autres condi-
tions étant identiques, quelle masse le ballon pourrait-il
soulever ?

¢) Quelle masse le ballon d’air chaud décrit en a) peut-il
soulever s’il est situé au niveau du sol a2 Denver (Colorado),
obl la pression atmosphérique normale est de 1’ordre de
84 kPa?

118. C’est a basse pression et 2 haute température que 1a loi des gaz

parfaits s”applique le mieux. Montrez comment I’équation de



van der Waals se rapproche de la loi des gaz parfaits, dans ces
conditions.

_es spécialistes de I’ atmosphéere utilisent souvent des rapports
de mélange pour exprimer la concentration de composés
présents 2 I’état de traces dans ’air. Ces rapports de mélange
sont souvent exprimés en parties par million. soit
Parties par million de X =

Volume de X dans les conditions TPN

Volume total de I’air dans les conditions TPN

X 100

Un certain jour d’automne, la concentration de monoxyde de

carbone dans Pair du centre de Denver (Colorado) a atteint

300 parties par million. La pression atmosphérique était alors

de 83,7 kPa et la température, de 0 °C.

a) Quelle était 1a pression partielle du CO?

b) Quelle était 1a concentration de CO en molécules par meétre
cube?

¢) Quelle était la concentration de CO en molécules par cen-
timétre cube ?

120. I arrive que du formaldéhyde, CH,0, s’échappe de la mousse

d’urée-formaldéhyde utilisée comme isolant. La norme
fédérale concernant la quantité permise de CH,O dans
I"air est de 1,0 partie par milliard (définition semblable a celle
de «partie par million»; voir exercice 119). Combien cela
fait-il de molécules par centimétre cube, dans les conditions
TPN? Si la concentration de formaldéhyde est de 1,0 par-
tie par milliard, quelle est, dans les conditions TPN, la quan-
tité totale de formaldéhyde présente dans une piece de
3,7mX6,1mX24m?

Probleme de synthése 183

121. Un contenant en verre vide a une masse de 658,57 g. Une fois

le contenant rempli d’azote a une pression de 790 torr et a
une température de 15 °C, sa masse passe & 659,45 g. Quand
le contenant est vidé et rempli d’un autre élément (A) & une
pression de 745 torr et & une température de 26 °C, sa masse
est de 660,6 g. Le composé B, un composé organique gazeux
formé 2 85,6 % de carbone et & 14.4 % d’hydrogeéne, en masse,
est introduit dans un récipient en acier inoxydable (10,68 L)
en présence d’un exces d’oxygene. Le récipient est placé dans
un bain a température constante de 22 °C. La pression dans
le récipient est de 11,98 atm. Au fond du récipient se trouve
un contenant rempli d’Ascarite et d’un agent dessiccatif. As-

carite est la marque déposée de ’amiante sodée qui sert a

retenir quantitativement le gaz carbonique:

2NaOH(s) + CO,(g) — NayCOs(s) + HO(D)

L’ agent dessiccatif est du perchlorate de magnésium anhydre,

qui absorbe quantitativement I’eau produite par la réaction de

combustion, de méme que I’eau produite par la réaction ci-
dessus. Ni I’ Ascarite ni ’agent dessiccatif ne réagissent avec
le composé B ni avec I’oxygene. L.a masse totale du contenant,

Ascarite et agent dessiccatif compris, est de 765,3 g. La réac-

tion est déclenchée 4 1’aide d’une étincelle. La pression monte

rapidement, puis commence 2 diminuer pour atteindre la
valeur stable de 6,02 atm. On ouvre délicatement le récipient
en acier inoxydable, et la masse du contenant situé a I'in-
térieur est évaluée a 846,7 g. A et B réagissent quantita-
tivement dans un rapport molaire de 1:1 pour former une mole

d’un seul produit, le gaz C.

a) Quelle masse de C sera produite si 10,0 L de A et 8,6 L de
B (chacun dans des conditions TPN) réagissent a ’ouver-
ture d’un robinet reliant les deux échantillons ?

b) Quelle sera la pression totale du systeme ?

*Ce probleme de syntheése a été formulé par James H. Burness, de la Penn
State University, York Campus.





















190  Chopitre Ging Structure de I'atome et périodicité

On doit la seconde étape clé, en ce qui concerne la connaissance de la structure
atomique, a Albert Einstein (voir la figure 5.3), qui postula qu’on pouvait quantifier
méme la radiation électromagnétique, autrement dit que celle-ci était formée d’un
flux de «particules », appelées photons, dont 1’énergie était

Epholon =hv= th

Dans cette expression, £ est la constante de Planck, v, la fréquence de la radiation
et A, la longueur d’onde de la radiation.

Dans le méme ordre d’idée, Einstein établit, dans sa théorie de lua relativité
restreinte (publiée en 1905), la célebre équation

E = mc?

La principale signification de cette équation, c’est que 1" énergie posséde une

masse, ce qui parait plus évident lorsqu on réarrange 1’équation ainsi

1

m — —

C

Exprimée sous cette forme. I’équation permet de calculer la masse associée a une
quantité donnée d’énergie. On peut donc ainsi calculer la masse d’un photon. Pour
une radiation électromagnétique de longueur d’onde A, I’énergie de chaque photon
est donnée par . ke

photon A
Par conséquent, la masse d’un photon de lumiére de longueur d’onde A est
m _E _hdr_ I
2 A

Les photons ont-ils réellement une masse? La réponse serait oui. En 1922, le
physicien américain Arthur Compton prouva, grice a des expériences relatives a des
collisions entre rayons X et électrons, que les photons possédaient effectivement la
masse prédite par la relation ci-dessus.

Voici, en résumé, les principales conclusions des travaux de Planck et d’Einstein:
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de NaCl

figure de diffraction
apparaissant sur le
détecteur

(vue de face)

détecteur
a)

interférence constructive

ondes en phase (les crétes intensit€ plus forte
d’une onde correspondent  (tache claire)
aux crétes d’une autre)

b)

interférence destructive

ondes déphasées (les creux  intensité réduite
d’unc onde coincident (zone sombre)
avec les crétes d’une autre)

c)

Figure 5.5

a) Il y a diffraction quand la
radiation électromagnétique est
dispersée par des objets disposés
de facon réguliére, comme les
ions dans un cristal de chlorure
de sodium. La grosse tache au
centre est due au principal fais-
ceau de rayons X incident. b} Les
taches claires de la figure de
diffraction sont causées par |'inter-
férence constructive des ondes.
Celles-ci sont en phase: leurs
crétes coincident. ¢) les zones
sombres sont causées par |'infer-
férence destructive des ondes, qui
sont déphasées: les crétes d’une
onde coincident avec les creux
d’une autre onde.

facon. Il y a une espece de «séparation » des couleurs, comme apres le passage de la
lumiere a travers un prisme. Tout comme la disposition régulicre des creux et des
crétes du disque produit une diffraction, I’agencement régulier des atomes dans un
cristal a le méme effet. Par exemple. lorsqu’on dirige un faisceau de rayons X sur un
cristal de chlorure de sodium, NaCl. dans lequel les ions Na* et CI~ sont répartis de
fagon trés réguliere, la dispersion des radiations produit, sur une plaque photo-
graphique, une figure de diffraction composée de taches claires et de zones som-
bres (voir la figure 5.5a). Les taches claires proviennent d’une interférence construc-
tive de la lumiére dispersée (voir la figure 5.5b; les ondes sont en phase), tandis que
les zones sombres résultent d’une interférence destructive (voir la figure 5.5¢; le
creux d’une onde correspond & la créte d’une autre).

Puisque seules les ondes peuvent expliquer les figures de diffraction. ce phéno-
mene constitue une épreuve permettant de vérifier I’existence d’une onde associée a
une particule comme 1’électron. On I’a vu a 'exemple 5.3, un électron qui se déplace
ala vitesse de 107 m/s (vitesse qu’on obtient facilement par accélération des électrons
au moyen d’un champ électrique) posséde une longueur d’onde d"environ 1010 m,
soit environ la distance qui sépare les ions d’un cristal (par exemple, le chlorure de
sodium). Cette correspondance est importante, étant donné que la diffraction est
d’autant plus efficace que la distance qui sépare les points de dispersion est du méme
ordre de grandeur que la longueur d’onde incidente. Dans ce cas, si une longueur
d’onde est réellement associée aux €électrons, un cristal devrait diffracter un faisceau
d’électrons. En 1927, MM. Davisson et Germer, des laboratoires Bell, voulurent véri-
fier cette hypotheése : ils dirigérent un faisceau d’électrons sur un cristal de nickel et
obtinrent une figure de diffraction semblable a celle obtenue & I’aide des rayons X.
Ces résultats confirmaient la validité de la relation de De Broglie, du moins en ce qui
concernait les électrons. La longueur d’onde associée a des particules plus grosses
que les électrons (par exemple, des balles) est tellement courte (voir [’exemple 5.3)
qu’il est impossible de confirmer expérimentalement cette relation. On croit cepen-
dant que la relation de De Broglie s’applique a toute particule de matiére.

La boucle était bouclée. Il était prouvé que la radiation électromagnétique, qu’on
considérait comme une onde pure au début du XX€ siecle, possédait en fait des pro-
priétés corpusculaires. Aux électrons qu’on ne croyait étre que des particules, on avait
associé une onde. Toutes ces données allaient dans le méme sens : matiére et énergie
étaient dotées des mémes propriétés. Autrement dit, foute particule de matiére posséde
a la fois des cardactéristiques ondulatoires et corpusculaires. De gros « morceaux » de
matiere (par exemple des balles de tennis) ont surtout des propriétés corpusculaires;
la longueur d’onde qui leur est associée est tellement courte qu’on ne peut pas la
détecter. Par ailleurs, d”infimes parcelles de matiére (par exemple des photons) sont
surtout dotées de propriétés ondulatoires, en plus de quelques propriétés particulaires.
Quant aux parcelles de matiére de masse intermédiaire (par exemple les électrons),
elles possedent les deux types de propriétés de la matiere : corpusculaire et ondulatoire.

Spectre de 'atome d’hydrogéne

Nous avons vu au chapitre 2 que plusieurs expériences réalisées au début du
XXe siecle avaient fourni des renseignements clés sur I’atome. Rappelons, entre
autres, celles qui ont mené a la découverte de I’¢électron par Thomson et a la décou-
verte du noyau par Rutherford. Une autre expérience importante concerne 1’étude de
I’émission de lumiere par des atomes d’hydrogéne excités. Quand on soumet de
I’hydrogéne gazeux a une décharge électrique de forte intensité, les molécules H,
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Le spectre de raies de I’hydrogeéne indique que seuls certains niveaux d’énergie
peuvent exister, c’est-a-dire que les niveaux d’énergie de I’électron sont quantifiés.
En effet, si tous les niveaux d’énergie pouvaient exister, le spectre d’émission serait
continu.

Modéle atomique de Bohr

En 1913, le physicien danois Niels Bohr, qui connaissait les résultats expérimentaux
présentés ci-dessus, élabora un modeéle quantique de I’atome d’hydrogéne. D’aprés
ce modele, [’électron de I’atome d’hvdrogene ne gravite autour du novau que selon
certaines orbites circulaires bien déterminées ou permises. 1l calcula méme le rayon
de ces orbites en utilisant certaines théories de la physique classique et en émettant
de nouvelles hypotheses.

Selon la physique classique, tout corps en mouvement se déplace en ligne droite
et, si un corps parcourt une trajectoire circulaire, il existe une force qui I’ attire vers le
centre du cercle. Sachant cela, Bohr fit le raisonnement suivant: la tendance de
I’électron & s’échapper de 1’atome doit étre exactement compensée par 1’ attraction
qu’exerce sur 1”électron le noyau de charge positive. Toujours selon la physique clas-
sique, une particule chargée soumise a une accélération dégage de 1"énergie. Etant
donné qu’un électron qui gravite autour du noyau change constamment de direction,
il est soumis en permanence a une accélération ; il devrait donc émettre de la lumiere
et perdre de I’énergie. pour finalement s’écraser dans le noyau. Or cela ne concorde
absolument pas avec ’existence d’atomes stables.

Bohr ne pouvait donc pas construire un modele atomique vraisemblable en se
basant uniquement sur la physique classique. Selon lui, un tel modele devait tenir
compte des résultats expérimentaux relatifs a I’existence du spectre de I"'hydrogéne,
résultats qui prouvaient sans équivoque que seuls certains niveaux d’énergie (donc
seules certaines orbites) électroniques étaient permis. Pour que son modele piit
expliquer les résultats expérimentaux, Bohr devait présumer que le moment angu-
laire de I’électron (le moment angulaire est le produit de la masse par la vitesse et le
rayon de I’orbite) ne pouvait avoir que certaines valeurs. Sans pouvoir en expliquer
clairement le fondement, Bohr put, grice a cette hypothese, proposer un modele
atomique présentant des niveaux d énergie correspondant au spectre d’émission de
I’hydrogene. La figure 5.8 présente un schéma du modele de Bohr applicable a
I’atome d’hydrogene.

Bien que nous n’en montrions pas la dérivation ici, la plus importante équation
découlant du modele de Bohr est celle exprimant les niveaux d’énergie accessibles a
I’électron dans I'atome d’hydrogéne :

2
E=—2,178 X 10718 J(Zz—> (5.1

n

Figure 5.8

Transitions de I'électron dans I'atome d’hydrogéne, selon le modéle de Bohr.

a) Diagramme des niveaux d’énergie permis pour les transitions de I'électron.
b) Diagramme des orbites permises, conformément au spectre de raies. (Notez
que les orbites ne sont illustrées que de facon schématique et non & I'échelle.)
¢) Spectre de raies de |'atome d’hydrogéne observé sur une plaque pho-
tographique. Remarquez que les lignes dans la région visible du specire corres-
pondent aux transitions des niveaux plus élevés vers le niveau n = 2.



dans laquelle » est un entier (plus # est grand, plus le rayon de I’orbite est grand) et
Z, la charge du noyau. Grice a I’équation 5.1, Bohr put calculer les niveaux d’éner-
gie de I’atome d’hydrogeéne, lesquels correspondaient exactement aux valeurs
obtenues expérimentalement.

Dans I’équation 5.1, le signe négatif signifie simplement que I’énergie de I’élec-
tron est plus faible & proximité du noyau qu’a une distance infinie (n = o), oll, en
I’absence de toute interaction, 1’énergie est nulle, c’est-a-dire que

72
E=—-2,178 X 1018 J(—) =0

co

C’est pourquoi la valeur de I’énergie de I’électron placé sur n’importe quelle
orbite est négative par rapport a cette valeur de référence (E = 0).

L’équation 5.1 permet de calculer la variation d’énergie d un électron, ainsi que la
longueur d’onde de la lumiere absorbée ou émise par I’électron lorsqu’il change
d’orbite. Par exemple, considérons que 1I’électron d’un atome d’hydrogeéne excité,
situé au niveau n = 6, revienne a son niveau d’énergie le plus bas, n = 1, ou état fon-
damental. Dans 1’équation 5.1, Z = 1, puisque le noyau de 1’atome d’hydrogéne con-
tient un seul proton. Les énergies qui correspondent a ces états sont

2
Pourn==6: Eg=—2,178 X 10718 J(é) =—6,05%X10720]

12
Pour n=1: Ey=—2178X 10718 J<F>=—2,178X 10718 ]

On constate que, pour n = 1, I’électron possede une énergie plus négative que
pour n = 6, ce qui signifie que 1’électron est lié plus fortement au noyau lorsqu’il
gravite dans la plus petite orbite permise.

Quand I’électron passe de n =6 & n =1, la variation d’énergie, AE, est la suivante :

AE

Energie de I’état final — Energie de Iétat initial
Ey — Eg= (2,178 X 10718 J) — (-6.05 X 1072 J)
= 2,117 X 10718 ]

Le signe négatif de la variation d’énergie indique que I’atome a perdu de 1I’éner-
gie en passant & un niveau de plus grande stabilité. Cette énergie est libérée sous
forme d’émission d’un photon.

On calcule la longueur d’onde du photon émis au moyen de 1I"équation

c hc
AE=h(— soit A=—
A AE
ot AF représente la variation d’énergie de 1’atome, qui est égale a 1’énergie du pho-
ton émis. On obtient ainsi

“he _ (6,626 X 10734 ¥ £)(2,9979 X 108 nv/g)
AE 2,117 X 10718Y

Pour effectuer ce calcul, on utilise la valeur absolue de AE. En effet, le seul fait de
parler de 1’ émission d’un photon de longueur d’onde 9,383 X 10~8 m permet de con-
naitre le sens du transfert d’énergie. Si, dans le calcul ci-dessus, on utilisait la valeur
de AFE affectée du signe négatif, la longueur d’onde aurait une valeur négative, ce qui
est physiquement invraisemblable.

I1 est capital, a ce stade, d’attirer I’attention sur deux aspects importants du mo-
déle de Bohr:

1. Le modele décrit bien les niveaux d’énergie quantifiés de 1’atome d’hydrogene ;

par ailleurs, selon ce modele, seules certaines orbites circulaires sont permises a

I’électron.

A= =9,383 X 10 ¥m
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Figure 5.10

Electron de I'atome d’hydrogéne,
considéré comme une onde sta-
tionnaire qui entoure le noyau. La
circonférence d'une orbite circu-
laire donnée doit correspondre &
un muliiple entier de longueurs
d’onde, comme en a) ou en b};
faute de quoi, il y a interférence
destructive, comme en ¢]. Ces
représentations concordent bien
avec la notion de quantification
de I'atome: seuls certains niveaux
d’énergie sont permis; |'atome est
quantifié. (Méme si cette hy-
pothése permet aux scientitiques
d'utiliser la théorie ondulatoire,
cela ne signifie pas pour autant
que |'électron emprunte réellement
une orbite circulaire.)
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Toutefois Schrédinger ne pouvait pas étre certain du bon «fonctionnement » de son
modele. 11 lui fallait vérifier si sa théorie expliquait bien le spectre de raies de I’atome
d’hydrogene, entre autres. Quand il entreprit, en 1925, I’élaboration de son modele.
on connaissait déja bien les principes physiques qui décrivent les ondes stationnaires.
(Le traitement mathématique du modele de Schrodinger étant tres complexe, on ne
I’abordera pas dans cet ouvrage.) L' équation de Schrodinger est la suivante :

= Ey

ou ¢ appelée fonction d’onde, est une fonction des coordonnées x, v et z de la posi-
tion de 1" électron dans un espace tridimensionnel et ﬁ, un opératettr (¢’ est-a-dire un
symbole qui désigne une série d’opérations mathématiques). Dans ce cas, |”opéra-
teur comporte des termes mathématiques qui, appliqués a la fonction d’onde,
permettent de calculer la valeur de I’énergie totale de I’atome. E représente 1”énergie
totale de I’atome, c’est-a-dire la somme de I’énergie cinétique de I’électron en mou-
vement et de I’énergie potentielle résultant de I’attraction entre le proton et 1’élec-
tron. Il existe de nombreuses solutions a cette équation : chacune d’elles est une
fonction d’onde, s, caractérisée par une valeur particuliére de E. On appelle souvent
orbitale une fonction d onde spécifique.

Pour bien comprendre les aspects fondamentaux de ce modele atomique basé sur
la mécanique ondulatoire, considérons la fonction d’onde qui correspond au plus bas
niveau d’énergie de I’atome d’hydrogene, I’orbitale dite 1s. Précisons d’abord le sens
du mot «orbitale». Une orbitale n’est pas une orbite de Bohr; dans I’orbitale 1s.
I"électron de I’atome d’hydrogéne ne décrit pas une orbite circulaire autour du noyau.
Comment se déplace donc I'électron ? La réponse peut surprendre : on ne le sait pas;
la fonction d’onde ne fournit aucune précision sur la trajectoire de 1’électron, ce qui
est pour le moins étonnant, puisqu’on peut aisément prédire la trajectoire d une
grosse particule. Par exemple, lorsque deux boules de billard, qui se déplacent a des
vitesses connues, entrent en collision, on peut prédire leur trajectoire apres la colli-
sion. Or on ne peut pas décrire la trajectoire de I’électron a partir de la fonction de
Iorbitale 1s. Ce phénomene n’invalide pas pour autant la théorie : on sait simplement,
au départ, que le comportement d’un électron ne peut pas étre assimilé a celui d’une
boule de billard. Avant donc de rejeter la théorie, examinons-la plus attentivement.

Werner Heisenberg, celui-la méme qui participa a I’élaboration du modele ato-
mique basé sur la mécanique ondulatoire, découvrit une relation trés importante qui
permet de comprendre la signification d’une orbitale: le principe d’incertitude
d’Heisenberg. A la suite de son analyse mathématique du probléme, Heisenberg en
arriva a la surprenante conclusion suivante : il existe une limite ¢ notre connaissance
de la vitesse exacte et de la position exacte d’une particule en mouvement, a un
moment donné. Mathématiquement, on peut exprimer ce principe d’incertitude sous
la forme suivante :

h
Ax-Agnvy=——-
4

ou Ax est I’incertitude relative a la position de I’électron. A(rmv), I'incertitude relative
a son moment et /1, la constante de Planck. L’incertitude minimale du produit Ax -
A mv est h/A7r: autrement dit, plus on connait avec précision la position de la parti-
cule, moins on connait avec précision sa vitesse, et vice versa. Pour une balle de ten-
nis ou une boule de billard, ce niveau d’incertitude est si faible qu’il ne modifie en
rien la réalité a I’échelle macroscopique. Toutefois, en ce qui concerne des particules
aussi petites que I’électron, il devient important. Selon ce principe, on ne peut donc
pas connaitre avec précision la trajectoire de 1’électron autour du noyau. Par con-
séquent, on ne peut pas supposer que I’électron décrit une orbite bien définie,
comme le fait le modele de Bohr.



5.5 Modéle atomigue basé sur lo mécanique ondulataire

Signification physique de la fonction d’onde

Compte tenu des limites imposées par le principe d’incertitude, quelle est la signifi-
cation physique de la fonction d’onde d’un électron ? Autrement dit, qu’est-ce
qu’une orbitale atomique ? Bien qu’on puisse difficilement se représenter la fonction
d’onde elle-méme, le carré de cette fonction a une signification physique : le carré de
la fonction d’onde indique la probabilité de trouver un électron en un point donné de
I’espace. Par exemple, soit deux points dans I"espace dont la position est déterminée
par les coordonnées suivantes: xq, yy, 21 €t X, ¥, z2. On peut calculer la probabilité
relative de trouver I’électron en 1 et en 2 en remplagant, dans la fonction d’onde, x, y
et z par leurs valeurs aux deux points, en élevant la valeur de la fonction au carré et
en calculant le rapport suivant:

[l)ll (XI, Y1, Zl)]l :&
[ (2, y2. D2 N2

Le rapport N}/N; représente le rapport des probabilités de présence de I’électron en
1 et en 2. Par exemple, un rapport N,/N, égal a 100 signifie que I’électron a 100 fois
plus de chances d’étre situé en 1 qu’en 2. Cependant, le modele ne précise pas a quel
moment I’électron sera présent a telle ou telle position, ni quelle est sa trajectoire
entre les deux points. Ces imprécisions concordent bien avec le principe d’incerti-
tude d’Heisenberg.

On représente habituellement le carré de la fonction d’onde par une distribution
des probabilités, dans laquelle I’intensité de la couleur varie en fonction de la valeur
de la probabilité en un point donné de I’espace. La figure 5.11a) illustre la distribu-
tion des probabilités de présence de I’électron de I'atome d’hydrogeéne dans
I'orbitale 1s (ou nuage €lectronique). Pour mieux comprendre ce schéma, on peut
I’assimiler a une photographie en pose de I’espace, sur laquelle I"électron est une
petite Jumiere mobile. Le film est d’autant plus exposé que 1I’électron passe plus sou-
vent par le méme point. Ainsi I’intensité d’un point donné refléte la probabilité de
trouver 1’électron en ce point. On appelle quelquefois ce schéma carte de densité
électronique, «densité électronique » étant synonyme de « probabilité de présence de
I’électron». Quand un chimiste utilise le terme orbitale atomique, il est fort proba-
blement en train de parler d’une carte de densité électronique de ce type.

Il existe une autre représentation de la distribution des probabilités de présence de
Pélectron dans I’orbitale 1s: on utilise la probabilité de présence en des points situés
sur une droite qui s’éloigne radialement du noyau (voir la figure 5.11b). On re-
marque que la probabilité de présence de I’électron est plus élevée pres du noyau, et
qu’elle décroit rapidement au fur et & mesure gu’on s’en éloigne. On cherche égale-
ment & connaitre la probabilité rotale de présence de I’électron de I’atome d’hy-
drogéne a une certaine distance du noyau. Pour ce faire, on divise I’espace qui
entoure le noyau de I’atome d’hydrogene en une série de minces couches sphériques,
comme les couches d’un oignon (figure 5.12a). Si on représente graphiquement la
variation de la probabilité totale de présence de I’électron dans chacune de ces
couches en fonction de la distance qui les sépare du noyau, on obtient une distribu-
tion radiale de probabilité (voir la figure 5.12b).

La valeur maximale est la résultante des valeurs de deux phénoménes opposés:
I’augmentation de la probabilité de présence de I’électron au fur et a mesure qu’on se
rapproche du noyau et I’augmentation du volume de la couche au fur et & mesure
qu’on s’en €loigne. Par conséquent, plus on s’€éloigne du noyau, moins on a de
chances de trouver I’électron en un point donné, mais plus le nombre de points ot il
peut se trouver augmente. La probabilité totale augmente donc jusqu’a une certaine
valeur de r (le rayon), puis elle diminue, étant donné que la probabilité de présence
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distance du noyau (r)
b)

Figure 5.11

a) Distribution des probabifités de
présence de |'électron de |'atome
d’hydrogéne dans I'orbitale 1s
(espace & trois dimensions). Plus
la coloration est intense, plus la
probabilité de trouver I'électron

a cet endroit est forte. b) Varia-
tion des probabilités de présence
de |'électron de I'atome d’hy-
drogéne dans 'orbitale 1s en
fonction de la position de cet
électron sur une droite quel-
conque qui s’éloigne radialement
du noyau d'hydrogéne. La probo-
bilité, qui est maximale en ce qui
concerne le noyau, décroit rapi-
dement au fur et & mesure qu’on
s’en éloigne.
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Figure 5.12

a) Coupe transversale de la distri-
bution des probabilités de
présence de I'électron dans 'orbi-
tale 1s divisée en une succession
de minces couches sphériques.

b) Distribution radiale de la proba-
bilité de présence. Représentation
graphique de la variation de la
probabilité dans chaque mince
couche sphérique en fonction de
la distance du noyau.
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de I’électron en chaque point devient de plus en plus faible. Pour I’orbitale s de
I’atome d hydrogeéne, la probabilité radiale maximale (la distance a laquelle on a le
plus de chances de trouver 1’électron) apparait a une distance de 5.29 pm, valeur
exacte du rayon de la premiere orbite de 1’atome selon le modeéle de Bohr.
Cependant, dans le modeéle de Bohr, I’électron emprunte une orbite circulaire : il doit
donc roujours étre situé i cette distance du noyau. Selon le modeéle basé sur la
mécanique ondulatoire, les mouvements précis de 1’électron ne sont pas connus:
cette distance est donc celle a laquelle il est le plis probable qu’on trouve I’électron.

Il existe une autre caractéristique importante de I’orbitale 1s de I’atome d’hy-
drogene: sataille (voir la figure 5.11). On sait qu’il est impossible de déterminer avec
précision la taille de cette orbitale, puisque la probabilité de présence de I’électron
n’atteint jamais la valeur zéro (méme si elle devient infiniment petite pour des valeurs
élevées de r). Par conséquent, 1’orbitale 1s de I’atome d’hydrogene n’a pas de taille
précise. Toutefois, il est bien utile de définir Ia taille relative d’une orbitale : on définit
arbitrairement la taille de Iorbitale 1s de I’utome d’hyvdrogéne comme le ravon d’une
sphére a Uintérieur de laquelle la probabilité totale de présence de I’ électron est de
90 %. Autrement dit, pendant 90 % du temps, I’électron évolue dans cette sphére.

Jusqu’a maintenant. nous avons décrit une seule fonction d’onde de I’atome d’hy-
drogeéne: celle de I’orbitale 1s, qui possede la plus faible énergie. L’atome d’hy-
drogene comporte cependant plusieurs autres orbitales, que nous étudierons 4 la sec-
tion suivante. Toutefois, avant d"aller plus loin, il serait bon de résumer ce que nous
avons dit jusqu’a présent de I’orbitale atomique. Dans un cours d’introduction, il
n’est pas aisé de définir 1’ orbitale. Techniquement, ¢’est une fonction d’onde ; cepen-
dant, il est beaucoup plus pratique de la décrire comme une carte de densité élec-
tronique 2 trois dimensions. Autrement dit, la probabilité de présence d’un électron
sur une orbitale atomique particuliére serait indiquée par la carte de I’ orbitale.

Nombres quantiques

En ce qui concerne I’atome d’hydrogene, il existe de nombreuses solutions, ou fonc-
tions d’onde (orbitales), a [’équation de Schrodinger. Chacune de ces orbitales est
caractérisée par une série de nombres, appelés nombres quantiques. qui décrivent
différentes propriétés de 1’orbitale en question.

Le nombre quantique principal, n, peut prendre des valeurs entieres égales ou
supérieures a 1. soit 1. 2, 3. 4. ..., n. Le nombre quantique » définit la taille
de I’orbitale et I’énergie qui lui est associée. Au fur et & mesure que 7 aug-
mente, la taille de I’orbitale augmente (I’électron est donc plus souvent situé
loin du noyau) et la valeur de I’énergie devient moins négative, étant donné
que 1’électron est moins fortement lié au noyau.






Formes des orbitales et niveaux d’énergie

Nous avons vu que la distribution des probabilités, ou nuage électronique, constituait
le meilleur moyen de représenter une orbitale. Chaque orbitale de ’atome d’hydro-
gene possede sa propre distribution. On connait en outre une autre fagon de représen-
ter une orbitale par une surface qui englobe 90 % de la probabilité totale de présence
de I’électron. La figure 5.13 illustre ces deux modes de représentation des orbitales
1s, 25 et 3s de I’hydrogene. On y remarque la forme sphérique caractéristique des
orbitales s. Les orbitales 2s et 3s comportent des zones de forte probabilité de
présence de 1’électron. séparées par des zones de probabilité nulle, appelées zones
nodales ou, tout simplement, neeuds. Le nombre de nceuds augmente au fur et a
mesure que # augmente. Pour une orbitale s, le nombre de zones nodales est 7 — 1.
Pour le moment, on ne considere les orbitales s que comme des spheres dont le vo-
lume augmente avec la valeur de n.

La figure 5.14 montre les deux facons de représenter les orbitales 2p. Celles-ci
n’ont pas la forme sphérique caractéristique des orbitales s; leur forme rappelle
plutdt celle de deux lebes séparés par un nceud situé au noyau. On identifie les
orbitales p en fonction de 'axe du systeme de coordonnées xvz selon lequel I’or-
bitale est orientée. Si, par exemple, les lobes de I’orbitale 2p sont orientés selon 1’axe
des x, on patle de I’orbitale 2p,.

Comme le laissait supposer I’étude des orbitales s, le nuage électronique des
orbitales 3p est plus complexe que celui des orbitales 2p (voir la figure 5.15); on
peut toutefois les représenter au moyen des formes des surfaces externes, surfaces
qui augmentent en fonction de la valeur de .

Il n’y a pas d’orbitale d qui corresponde aux deux premiers nombres quantiques
principaux n = 1 et n = 2. On ne les rencontre qu’a partir de n = 3 (€ = 2). La figure
5.16 illustre les formes des 5 orbitales 3d. Les orbitales d existent sous deux formes
de base: quatre des cinq orbitales 3d ont quatre lobes orientés selon le plan des axes
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a) 3s
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Figure 5.13

Deux facons de représenter les
orbitales 1s, 2s et 3s de 'afome
d’hydrogéne. a) Distribution de la
probabilité de présence de I'élec-
fron. Les zones nodales sonf des
zones de probabilité nulle. b) Sur-
face qui englobe 90 % de la pro-
babilité de présence totale de
I"électron {par définition, c’est la
taille de I'orbitale).

indiqués (d., d,, d,, et d,2_2). On remarque que les orbitales d,, et d,2_,2 sont toutes
deux situées dans le plan xyv; cependant, les lobes de I’orbitale d,>_,» sont disposés le
long des axes x et y, alors que ceux de I’orbitale d,, sont situés entre les axes. Quant
a la cinquieme orbitale, d.2, elle a une forme particulieére: deux lobes sont orientés
selon I’axe z, de part et d’autre d’un anneau situé dans le plan xv. Les orbitales d de
niveau supérieur a n = 3 ressemblent & celles de niveau 3, mais leurs lobes sont plus
volumineux.

Les orbitales f apparaissent a partir du niveau n = 4, et leurs formes sont encore
plus complexes que celles des orbitales d. La figure 5.17 illustre les formes des dif-
férentes orbitales 4f (€ = 3), ainsi que leurs représentations symboliques. Ces
orbitales ne participent aux liaisons d’aucun produit étudié dans ce manuel. On ne
les mentionne donc ici que pour compléter le tableau descriptif des orbitales.



2p(x) Orbital

AN

2p,
a) b)

Figure 5.14
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2p,

Représentation des orbitales 2p. a} Distribution de la probabilité de présence
de I"électron (nuage électronique) d’une orbitale 2p. b) Les trois orbitales 2p et
leur surface externe. l'indice indique [‘orientation spatiale des lobes en fonction

du systéme de coordonnées xyz.

Jusqu’a présent, il n’a été question que de la forme des orbitales de 1’atome d’hy-
drogéne. Qu’en est-il de leur énergie ? Dans le cas de I’atome d"hydrogéne, I’énergie
d’une orbitale donnée est fonction de sa valeur de n. Donc, foutes les orbitales qui
ont la méme valeur de n possédent Ia méme énergie: on parle alors de dégénéres-
cence. La figure 5.18 illustre ce concept pour les trois premiers niveaux quantiques

de I’atome d’hydrogene.
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Figure 5.15

Coupe transversale du nuage
électronique d'une orbitale 3p.

3d(z2) Orbital
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Figure 5.16

a) Graphique de lo densité élecironique de certaines orbitales 3d.
b) Surfaces externes de toutes les orbitales 3d.






Spin de I’électron et principe d’exclusion de Pauli

Il existe une autre propriété importante de I’électron: le spin de ’électron. Samuel
Goudsmit et George Uhlenbeck poursuivaient leurs études de troisie¢me cycle a
I’Université de Leyden (Pays-Bas) lorsqu’ils élaborerent le concept selon lequel
I’électron tournait sur lui-méme. En 1925, ils découvrirent ainsi que, pour expliquer
certains détails des spectres d’émission des atomes, on devait définir un quatri¢me
nombre quantique (en plus de n, € et mg). Les résultats de ces spectres indiquent que
I’électron possede un moment magnétique n’ayant que deux orientations possibles
quand cet atome est placé dans un champ magnétique externe. Puisqu’ils savaient
que, en physique classique, une charge qui tourne sur elle-méme produit un moment
magnétique, il a semblé raisonnable de supposer que 1’électron pouvait avoir deux
états de spin, produisant ainsi deux moments magnétiques de direction opposée (voir
la figure 5.19). Ce nouveau nombre quantique, le nombre quantique de spin, i, ne
peut prendre que deux valeurs: +3 et —3, ce qui semble correspondre au fait que
I’électron tourne sur lui-méme dans I’'une ou ’autre de deux directions, bien que
d’autres interprétations existent.

Pour le moment, il suffit de savoir que la signification principale du spin de 1’élec-
tron est associée au postulat formulé par le physicien autrichien Wolfgang Pauli
(1900-1958) : dans un atome donné, deux électrons ne peuvent pas étre caractérisés
par le méme ensemble de nombres quantiques (n, €, mg et my). C’est ce qu”on appelle
le principe d’exclusion de Pauli. Puisque les électrons d’une méme orbitale ont les
mémes valeurs de #, de € et de my, ils doivent nécessairement avoir des valeurs dif-
férentes de m,. Donc, m, n’admettant que deux valeurs, une orbitale peut comporter
au plus deux électrons, qui doivent étre de spins opposés. Ce principe a des con-
séquences importantes quand on utilise le modéle atomique pour expliquer la con-
figuration électronique des éléments du tableau périodique,

Atomes polyélectroniques

La description de I’atome d’hydrogéne basée sur la mécanique ondulatoire corres-
pond fort bien aux résultats expérimentaux. Cependant, un tel modele ne serait pas
d’une trés grande utilité s’il ne permettait pas d’expliquer également les propriétés
de tous les autres atomes.

Afin de comprendre comment le modéle s’applique aux atomes polyélectro-
niques. ou atomes a plusieurs électrons, considérons 1’atome d’hélium, composé de
deux protons (dans le noyau) et de deux électrons.

Pour décrire I’atome d’hélium, on doit tenir compte de trois types d’énergie:
1. I’énergie cinétique des électrons qui gravitent autour du noyau; 2. L’énergie d’at-
traction potentielle entre les électrons et le noyau; 3. L’énergie de répulsion poten-
tielle entre les deux électrons.

Méme si on peut facilement décrire cet atome & I’aide du modéle basé sur la
mécanique ondulatoire, on ne peut pas résoudre, de facon précise, I’équation de
Schrodinger. En effet, on ne peut pas calculer la répulsion entre les électrons quand
on ignore leur trajectoire. C’est ce qu’on appelle le «probleme de corrélation des
électrons ». ’
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a) b)

Figure 5.19

Représentation du spin d'un élec-
tron. En tournant sur lui-méme
dans la direction indiquée, I'élec-
tron produit un champ magnétique
orienté comme en a). Si I'électron
tourne dans le sens contraire, le
champ magnétique a une orienta-
tion opposée comme en b).
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1s 2s 2p
H: 14! L] L]

La fleche représente un électron et la direction de cette fleche, I’orientation du
spin de I’électron.

L’élément suivant, I’ hélium, possede deux électrons. Selon le principe d’exclu-
sion de Pauli, deux électrons de spins opposés peuvent occuper la méme orbitale;
par conséquent, les deux électrons de 1I’atome d’hélium, de spins opposés. occupent
1’orbitale 1s. On a donc la configuration 152, soit

s 2s 2p
0 [T

Le lithium posséde (rois électrons, dont deux occupent I’orbitale 1s. Or. étant
donné que I’orbitale 1s est la seule orbitale permise pour # = 1, le troisieme électron
doit occuper I’ orbitale de plus faible énergie correspondant & n = 2, soit I’ orbitale 2s.
On a donc la configuration 1s°2s".

1s 28 2p
Li: 1s%2¢' D:l:l

L’élément suivant, le béryllium, possede quatre électrons qui occupent les
orbitales 1s et 2s.

1s 2s 2p
Be: 152257 D:‘j

Le bore possede cing électrons : quatre d’entre eux occupent les orbitales 1s et 2s,
le cinquieme occupant une orbitale 2p (deuxieéme type d’orbitale pour n = 2).

Is 2s 2p
B: 1s%25%2p' .-

Etant donné que toutes les orbitales Zp sont dégénérées (elles ont la méme
énergie), I’orbitale 2p qu’occupe I’électron importe peu.

L’élément suivant, le carbone, possede six €lectrons: deux d’entre eux occupent
I’orbitale 1s, deux, I’orbitale 2s, et les deux derniers, des orbitales 2p. Puisqu’il
existe trois orbitales 2p de méme énergie, les électrons occupent, & cause de leur
répulsion mutuelle, deux orbitales 2p distinctes.

On a découvert que des électrons célibataires (non appariés) qui occupaient des
orbitales dégénérées avaient tendance  avoir des spins paralleles. Cette observation
a fait I’objet d’une regle, appelée regle de Hund (d’aprés le nom du physicien alle-
mand F. H. Hund): pour un atome, la configuration de moindre énergie est celle
pour laquelle, dans un ensemble donné d’orbitales dégénérées, il y a le plus grand
nombre possible d’électrons célibataires permis, conformément au principe d’exclu-
sion de Pauli. En outre, tous ces électrons célibataires ont des spins paralléles.

La configuration du carbone est 15225?2p!2p!, étant donné que les deux derniers
électrons occupent deux orbitales 2p distinctes. Cependant, on I’écrit en général
1522522p?, puisqu’on sait fort bien que les électrons occupent deux orbitales 2p dis-
tinctes. La représentation de la configuration électronique du carbone & I’aide des
cases quantiques est la suivante :
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Nous savons a présent que la mécanique ondulatoire permet d’expliquer la classi-
fication des éléments du tableau périodique. Gréce a ce modéle, nous comprenons
que les propriétés chimiques communes & un groupe d’éléments sont dues au fait que
ces derniers ont tous la méme configuration en ce qui concerne leurs électrons de
valence ; en fait, seul le nombre quantique principal des électrons de valence varie au
fur et & mesure qu’on progresse dans un groupe.

Nous ne pouvons que souligner I’importance de pouvoir trouver aisément la con-
figuration électronique des éléments des principaux groupes. Le tableau périodique
devient un outil indispensable. Lorsque nous comprenons bien I’ organisation générale
du tableau, nous n’avons pas besoin de mémoriser I’ordre de remplissage des orbitales.
Il faut bien éwudier les figures 5.26 et 5.27 pour comprendre la correspondance qui
existe entre les orbitales et la position (période et groupe) d’un élément dans le tableau.

La configuration électronique des métaux de transition (3d, 4d et 5d), des lan-
thanides (4f) et des actinides (5f) n’est pas facile a prédire, étant donné qu’il existe
de nombreuses exceptions semblables a celles rencontrées pour les métaux de transi-
tion de la premiere rangée (3d). 1l faut toutefois mémoriser la configuration électro-
nique du cuivre et du chrome (les deux exceptions de la premiére rangée des métaux
de transition), car ce sont des éléments qui participent a de nombreuses réactions.

A la figure 5.29, nous voyons un diagramme souvent utilisé pour présenter de
fagon rapide I’ordre dans lequel les orbitales sont remplies dans un atome poly-
électronique. Nous avons congu ce diagramme en énumérant horizontalement les
orbitales d’un numéro quantique principal donné, puis en tracant une diagonale pour
bien indiquer I’ordre du remplissage.

Configurations électroniques

jue, donnez la configuration électronique de chacun des
cadmium, Cd, hafnium, Hf, et radium, Ra.

:: 16) fait partie des éléments de la troisieme période ca-
: des orbitales 3p (voir la figure 5.30). Le soufre étant le
t avoir quatre électrons 3p. Sa configuration électronique

1s22p93523p* soit [Ne]3s23p4

Jue: 48) est situé dans la derniere des cases occupées par
1 de la cinquieéme période (voir la figure 5.30). Dixiéme
dmium possede donc 10 électrons dans ses orbitales 4d,
“orbitale 5s. Sa configuration électronique est donc

3p%4s23d194p°552440  soit [Kr]55%4d'0
e: 72), qui fait partie des éléments de la sixieme période,
¢s les lanthanides (voir la figure 5.30). Les orbitales 4f

me de la série des métaux de transition 54, 1’hafnium
i 5d. Sa configuration est

N04p655244105p06524F 14542 soit  [Xe]6s24f45d?





















5.13 Propriéiés des éléments d'un groupe danné : les métaux alcalins

Pour les éléments non métalliques qui ne forment pas de molécules diatomiques,
tels le carbone ou le bore, on estime leur rayon atomique a partir de divers composés
covalents.

On obtient les rayons des atomes métalliques, appelés «rayons métalliques », en
divisant par deux la distance entre les atomes métalliques dans un cristal métallique
solide.

Les valeurs des rayons atomiques des éléments non transitionnels sont présentées
ala figure 5.35. Mentionnons que ces valeurs sont nettement plus faibles que celles
que I’on attendrait a partir des calculs de probabilité totale (voir la fin de la section
5.5), parce que, quand les atomes forment des liaisons, leurs « nuages » électroniques
s’interpénetrent. Toutefois, ces valeurs forment un tout cohérent qui peut étre utilisé
pour étudier la variation des rayons atomiques.

On remarque (voir la figure 5.35) que le rayon atomique diminue au fur et a
mesure que le numéro atomique des éléments d’une période augmente, ce qu’on
peut expliquer par I’augmentation concomitante de la charge nucléaire etfective.
Autrement dit, au fur et & mesure que le numéro atomique augmente, les électrons de
valence sont plus fortement attirés par le noyau, ce qui entraine une diminution de la
taille de I"atome.

Dans un groupe donné, le rayon atomique augmente au fur et 3 mesure que le
numéro atomique augmente. Etant donné que le nombre quantique principal des
orbitales de valence augmente, la taille des orbitales augmente ; par conséquent, celle
de I’atome augmente aussi.

Propriétés des éléments d’vn groupe donné:
les métaux alcalins

Nous savons que le tableau périodique a été congu dans le but de mettre en évidence
les similitudes entre les propriétés des éléments, Mendeleiev ayant été le premier a
utiliser son tableau pour prédire les propriéiés d'éléments encore inconnus. Dans
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augmente, I’énergie de premiére ionisation diminue et le rayon atomique augmente,
ce qui est conforme avec les propriétés générales étudiées a la section 5.12.

I’ augmentation générale de la masse volumique en fonction du numéro atomique
est caractéristique de tous les groupes. En effet, la masse d’un atome augmente en
général plus rapidement que son rayon : a mesure qu’on progresse dans un groupe, il
y a donc de plus en plus de masse par unité de volume.

Par contre, la diminution réguliere des valeurs des points d’€bullition et de fusion
au fur et 2 mesure que le numéro atomique augmente n’est pas caractéristique de
tous les groupes. Dans la plupart des autres groupes, la situation est plus complexe.
On remarque que le point de fusion du césium n’est que de 29 °C: la chaleur de la
main suffit 4 le faire fondre. Il s’agit 1a d’un cas isolé, étant donné que les métaux
possedent. en général, des points de fusion plutét élevés: le tungsténe, par exemple,
fond a 3410 °C. Les seuls autres métaux & faibles points de fusion sont le mercure
(38 °C) et le gallium (30 °C).

La caractéristique fondamentale d’un métal est sa facilité a céder ses €lectrons de
valence. Les éléments de groupe IA sont tres réactifs: la valeur de leur énergie
d’ionisation est faible et ils réagissent facilement avec des non-métaux pour produire
des solides ioniques. La réaction du sodium et du chlore, qui entraine la formation de
chlorure de sodium, en est un bon exemple.

2Na(s) + Cla(g) — 2NaCl(s)

Le chlorure de sodium ainsi produit est composé d’ions Na* et CI". Cette réaction
est une réaction d’oxydoréduction au cours de laquelle le chiore oxyde le sodium.
Dans les réactions entre métaux et non-métaux, en général, le non-métal agit comme
agent oxydant et le métal. comme agent réducteur. En voici quelques exemples:

2Na(s) + S(s5) —— Na.Qra

6Li(s) + Na(g) ——> Mi-Nray

4Na(s) +205(g) — "Na-O(

Dans le cas des types de réactions présentés ci-dessus, on peut prédire le pouvoir
réducteur relatif des métaux alcalins en utilisant la valeur de leur énergie de premiére
ionisation (voir le tableau 5.8). Puisqu’il est beaucoup plus facile d’arracher un élec-
tron a un atome de césium qu’a un atome de lithivm, le césium devrait tre un
meilleur agent réducteur. Ainsi, I"ordre décroissant du pouvoir réducteur des métaux
alcalins devrait étre le suivant:

Cs>Rb>K>Na>Li

C’est effectivement ce qu’on observe expérimentalement dans le cas de réactions
directes entre un métal alcalin solide et un non-métal. Toutefois, tel n’est pas le cas
quand les métaux alcalins réagissent en solution aqueuse. Par exemple, la réduction
de I’eau par un métal alcalin est une réaction trés violente et exothermique.

2M(s) + 2H,0(l) —> Ha(g) + 2M*(aq) + 20H(aq) + énergie

Pour cette réaction, I’ordre décroissant du pouvoir réducteur des trois premiers

éléments alcalins est le suivant:
Li>K>Na









pourquoi on I’appelle «spectre de raies». Ce phénomeéne prouve que 1’électron de
I’atome d’hydrogeéne n’a acceés qu’a certains niveaux d’énergie.

Selon le modele atomique de Bohr (atome d’hydrogene), I’électron gravite autour
du noyau sur des orbites circulaires bien déterminées, ou permises, et c’est le pas-
sage de 1’électron d’une orbite 4 I’autre qui explique la formation du spectre de raies.
Cependant ce modele s’avéra incorrect.

Le modele atomique basé sur la mécanique ondulatoire repose sur le concept
d’ondes stationnaires. On y décrit I’électron au moyen d’une fonction d’onde, sou-
vent appelée «orbitale», qui ne permet pas de connaitre avec exactitude la position
de I’électron & un instant donné. Cette conclusion est compatible avec le principe
d’incertitude d’Heisenberg, selon lequel on ne peut pas connaitre a la fois la position
et la quantité de mouvement précises d’une particule a un instant donné. On peut
cependant attribuer a la fonction d’onde une signification physique: le carré de cette
fonction correspond a la probabilité de présence d’un électron en un point donné de
I’espace. Les distributions des probabilités (cartes de densité électronique) permet-
tent de déterminer la forme des orbitales, qui sont caractérisées par les nombres
quantiques #n, € et me. L’électron est doté d’une autre propriété: il posséde un spin.
L"électron semble ainsi effectuer des révolutions sur lui-méme dans les deux sens
possibles ; c’est pourquoi le nombre quantique de spin, my, peut prendre deux
valeurs. Ce concept conduit au principe d’exclusion de Pauli, selon lequel deux élec-
trons ne peuvent pas avoir les mémes quatre nombres quantiques.

Gréce a ce principe et au modele atomique basé sur la mécanique ondulatoire, on
peut prédire la configuration électronique des atomes du tableau périodique. Au fur
et 2 mesure que le nombre de protons augmente (formation de nouveaux €éléments),
les électrons vont prendre place un a un dans les orbitales: c’est le principe du auf-
bau.

Le plus grand mérite de ce modele atomique basé sur la mécanique ondulatoire
est sans conteste qu’il permet d’expliquer la périodicité des propri€tés des €léments,
que met en évidence le tableau périodique. C’est la configuration de ses électrons de
valence (€électrons périphériques) qui confere a un atome ses propriétés chimiques.
Les éléments d’un méme groupe du tableau périodique possedent la méme configu-
ration en ce qui concerne leurs électrons de valence, ce qui explique 1a similitude de
leurs propriétés chimiques.

L attraction nucléaire, la répulsion électronique, I’effet d’écran et le phénomene
de pénétration permettent d’expliquer la périodicité des propriétés atomiques
comme I’énergie d’ionisation, I’affinité électronique et le rayon atomique.

Section 5.1 Section 5.3
radiation électromagnétique spectre continu
longueur d’onde spectre de raies
frec.luence Section 5.4

Section 5.2 modele quantique
constante de Planck état fondamental
quantification

photon Section 5.5

E=mc? onde stationnaire
double nature de la lumiére modele atomique basé sur la mécanique
diffraction ondulatoire

figure de diffraction fonction d’onde

Mots dés

231



232  (hopitre Ging  Siructure de I'ctome ef périodicité

orbitale

principe d’incertitude d’Heisenberg
distribution des probabilités
distribution radiale de probabilités

Section 5.6

nombres quantiques

nombre quantique principal

nombre quantique secondaire ou
azimutal

nombre quantique magnétique
sous-couche

Section 5.7

zone nodale

lobe

dégénérescence

Section 5.8

spin de I"électron

nombre quantique de spin
principe d’exclusion de Pauli

Section 5.9
atomes polyélectroniques

Section 5.11

principe du aufbau
regle de Hund
électrons de valence
électrons de ceeur

lanthanides
actinides
éléments non transitionnels

Section 5.12

énergie de premiere ionisation
énergie de deuxiéme ionisation
affinité électronique

rayon atomique

Section 5.13

métalloides

neeud métaux de transition

1. Que signifie avoir un caractére ondulatoire ? un caractere par-
ticulaire ? Les radiations électromagnétiques peuvent s’expli-
quer en termes de particule et d’onde. Expliquez comment il est
possible de vérifier expérimentalement ces deux points de vue.

2. Portez-vous 2 la défense du modele de Bohr. Ftait-il logique de
proposer un tel modele et quelles sont les preuves que ce mo-
dele est valable ? Pourquoi ne lui faisons-nous plus confiance
anjourd’hui ?

3. Voici les énergies des quatre premiéres ionisations des élé-
ments X etY. Leurs valeurs ne sont toutefois pas exprimées en
kJ/mol.

X

[70
350
1800
2500

Dites quels sont les éléments X et Y. (Il peut y avoir plus
d’une bonne réponse. alors fournissez des explications dé-
taillées.)

4. Comparez les énergies de premicre et de deuxieme ionisations
de I’hélium (n’oubliez pas que les deux électrons proviennent
d’une orbitale 1s). Expliquez cette différence sans recourir
aux valeurs fournies dans le texte.

5. Lequel, du lithium ou du béryllium, a 1’énergie de deuxieéme
ionisation le plus élevée ? Expliquez.

6. Expliquez pourquoi la variation de 1’énergie d’ionisation en
fonction du nombre atomique des éléments d’une méme pé-
riode n’est pas linéaire. Quels sont les cas d’exception et
pourquoi font-ils exception ?

7. Sans recourir au manuel, dites quelle serait la variation de
I’énergie de deuxieéme ionisation des éléments allant du so-
dium a I’argon. Comparez a la réponse du tableau 7.5.
Expliquez toute divergence.

8. Expliquez pourquoi la ligne départageant les métaux des non-
métaux dans le tableau périodique est une diagonale allant
vers le coin droit inférieur, plutét qu’une droite horizontale ou
verticale.

9. Expliquez ce que signifie électron en mécanique quantique.
Abordez le probleme en traitant des rayons atomiques, des
probabilités et des orbitales.

10

Choisissez, parmi les solutions proposées, celle qui répond le
mieux a I’énoncé suivant : I’énergie d’ionisation de I’atome de
chlore a la méme valeur que I’affinité électronique de:

a) I’atome CL.

b) I’'ion CI".

¢) I'ion CI*.

d) ’atome F.

e) aucune des solutions proposées.



11.

12.

14.

16.

18.

20.

22.

24.

26.

28.

«’énergie d’ionisation de I’atome de potassium a une valeur
négative. puisque, en perdant un électron pour devenir K, il
acquiert la configuration d’un gaz inerte.» Indiquez tout ce
qui est vrai dans cet énoncé. Indiquez tout ce qui est faux.
Corrigez la partie fausse de I’énoncé et expliquez la correction
apportée.

En allant de gauche a droite dans une rangée du tableau pé-
riodique, le nombre d’électrons augmente, de méme que
généralement 1’énergie d’ionisation. En descendant dans une
colonne du tableau périodique, le nombre d’électrons aug-
mente, mais 1’énergie d’ionisation diminue. Expliquez.

Juels résultats expérimentaux ont conduit & la formulation de
la théorie quantique de la lumiére 7

Que signifie le mot «quantification» ? Selon le modeéle de
Bohr, qu’est-ce qui est quantifié dans I’atome d’hydrogene ?
Y partir de quelle taille et de quelle vitesse les effets quan-
tiques commencent-ils a se faire sentir ?

Résumez quelques résultats expérimentaux qui militent en
faveur des propriétés ondulatoires de la lumiere.

Définissez les expressions ci-dessous.

a) Photon.

b) Nombre quantique.

¢) Etat fondamental.

d) Etat excité.

Dans I’atome d’hydrogene, quels renseignements nous four-
nissent les valeurs des nombres quantiques n, € et mg?

3n quoi les orbitales 2p different-elles les unes des autres ?

En quoi les orbitales 2p et 3p different-elles les unes des
autres 7

Ju’appelle-t-on zone nodale dans une orbitale atomique ?
Pourquoi est-on incapable de rendre compte exactement de la
répulsion entre les électrons dans un atome polyélectronique ?
On a déterminé un nombre quantique de spin. A-t-on une
preuve que I’électron tourne vraiment sur lui-méme ?
Qu’entend-on par «un électron 4s est plus “pénétrant” qu’un
électron 3d»?

Yourquoi accorde-t-on tant d’importante aux électrons de
valence lorsqu’on traite des propriétés d’un atome ?

Quelle est la relation entre les électrons de valence et les élé-
ments dans un méme groupe du tableau périodique ?

A plusieurs reprises, on a affirmé gue des sous-couches 2
demi remplies étaient particulierement stables. Comment
peut-on justifier cet énoncé du point de vue physique ?
Expliquez pourquoi I’énergie de premicre ionisation tend &
augmenter au fur et 2 mesure que 1’on progresse dans une
période. Pourquoi 1’énergie de premiére ionisation de I’alu-

30.

32,

34.
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Exercices

minium est-elle inférieure a celle du magnésium. et celle du
soufre inférieure a celle du phosphore ?

Pourquoi les énergies d’ionisation successives d’un atome
augmentent-elles toujours ?

Voyez les énergies d’ionisation successives du silicium au
tableau 5.5. Si I’on continuait a enlever les électrons, un par
un, au-dela de ceux indiqués dans le tableau, devrait-on ren-
contrer & nouveau un saut important dans les valeurs d’éner-
gie?

Pourquoi est-il beaucoup plus difficile d’expliquer les spec-
tres de ligne d’atomes et d’ions polyélectroniques que ceux de
I"hydrogene et des ions hydrogénoides ?

Les scientifiques utilisent le spectre d’émission pour con-
firmer la présence d’un élément dans un matériau de composi-
tion inconnue. Pourquoi est-ce possible ?

3st-ce que le fait de réduire le plus possible la répulsion entre
électrons correspond bien 2 la régle de Hund ?

Dans quel état est I’atome d’hydrogéne lorsque n = = et
E=07?

_e laser d’un lecteur de disque compact utilise une lumiere de

780 nm de longueur d’onde. Quelle en est la fréquence ?
Quelle est I’énergie d’un seul photon de cette lumiére ?

Matiére et lumiére

36.

38.

40.

Une station de radio MF émet a 99,5 MHz. Quelle est la
longueur d’onde de ces ondes radio ?

gueur d’onde d’une radiation micro-onde est de I’ordre
de 1,u cm. Calculez la fréquence et 1'énergie d’un seul photon
de cette radiation. Quelle est I’énergie d’une quantité de pho-
tons égale au nombre d’ Avogadro ?

Le mercure émet de la lumieére visible & 404,7 et 435,8 nm.
Calculez la fréquence de ces émissions. Calculez I’énergie
d’un seul photon et d’une mole de photons de lumiére a
chacune de ces longueurs d’onde.

vail d’extraction correspond a I’énergie requise pour
arracner un électron de la surface d’un solide. Le travail d’ex-
traction du lithium est de 279,7 kJ/mol (autrement dit, il faut
fournir 279,7 kJ d’énergie pour enlever une mole d’électrons a
une mole d’atomes de Li a la surface du métal Li). Calculez la
longueur d’onde maximale de la radiation qui permettrait
d’arracher un électron & un atome de lithium métallique.

11 faut fournir 492 kJ d’énergie pour enlever une mole d’élec-
trons des atomes de la surface de I’or solide. Combien faut-il
d’énergie pour enlever un seul électron d’un atome a la sur-
face d’un morceau d’or solide ? Quelle est la longueur d onde
maximale de la lumi¢re capable de fournir cette énergie ?

fournir une énergie de 7,21 X 107'° J pour arracher un
electron d’un atome de fer. Quelle est 1a plus grande longueur
d’onde de la radiation requise pour un tel arrachement ?
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42.

44.

46.

Chpitre Gng  Structure de I'atome et périodicité

’énergie d’ionisation de I’or est de 890,1 kl/mol. Est-ce
qu’un photon de longueur d’onde de 225 nm est capable
d’1oniser un atome d’or en phase gazeuse ?

lez la longueur d’onde associée a chacune des especes
suivantes :
a) Un neutron qui se déplace a une vitesse égale a 5% de la
vitesse de la lumiere.
b) Une balle de 147 g lancée a 163,3 km/h (vitesse la plus
rapide enregistrée au base-ball).
La diffraction des neutrons est utilisée dans la détermination
de la structure des molécules.
a) Calculez la longueur d’onde associée d’un neutron dont la
vitesse est égale a 1,00 % de la vitesse de la lumiére.
) Calculez la vitesse d’un neutron dont la longueur d’onde
estde 75 pm (1 pm = 10-12 m).

lez la longueur d’onde associée d’un électron se
déplagant 2 une vitesse égale 2 1,0 X 1073 fois la vitesse de la
lumiere.
Calculez la vitesse des électrons ayant une longueur d’onde
associée de 1,0 X 102 et de 1,0 nm, respectivement.

Atome d’hydrogéne: le modéle de Bohr

48.

50.

52.

Quelle est la longueur d’onde de la lumiere émise, pour
chacune des transitions spectrales suivantes de I’atome d’hy-
drogeéne:
a) n=3——n=2

yn=4——>n=2
¢) n=2——>n=1
Calculez la longueur d’onde de la lumiére émise quand, dans
I’atome d’hydrogéne, chacune des transitions suivantes se
produit.
ayn=4——>n=3

yn=5——>n=4
¢l n=5——n=3

ez par des traits verticaux, sur le diagramme des
niveaux d’énergie de I’atome d’hydrogéne (voir la figure 5.5),
les transitions spectrales mentionnées a I’ exercice 47.

Indiquez par des traits verticaux, sur le diagramme des
niveaux d’énergie de I’atome d’hydrogeéne (voir la figure 5.5),
les transitions qui correspondent aux ionisations mentionnées
aI’exercice 48.

tron d’un atome d’hydrogeéne est situé sur le niveau
n = 6. Calculez la longueur d’onde du photon de plus basse
énergie que peut émettre cet électron en descendant vers un
niveau inférieur. Calculez aussi la longueur du photon de plus
grande énergie qui peut étre émis.
Un atome d’hydrogéne excité émet de la lumiere a une
fréquence de 1,141 X 10'* Hz pour atteindre le niveau d’éner-
gie correspondant & n = 4. De quel niveau quantique principal
est parti cet électron ?

54.

: est 1a longueur d’onde maximale de la radiation néces-
satre pour arracher I’électron d’un atome d’hydrogéne a partir
des niveaux d’énergien=1etn=27
Quelle est la longueur d’onde maximale de la lumiére capable
d’enlever I’électron d’un atome d’hydrogene pour des états
d’énergie caractérisés parn =4 etn = 10.

Meécanigue ondvlataire, nombres quantiques et orbitales

56.

58.

60.

62.

A I'aide de I’expression du principe d’incertitude d Heisen-
berg, calculez Ax pour un électron ayant une Av = 0,100 m/s.
Comment cette valeur de Ax se compare-t-elle a la taille de
I’atome d’hydrogene ?

A I’aide de I’expression du principe d’incertitude d’Heisen-
berg, calculez Ax pour un électron ayant une Av = 0,100 m/s.
Comment cette valeur de Ax se compare-t-elle 2 la taille d’une
halle de baseball ?

:s sont les valeurs possibles des nombres quantiques
n,€etme?

Lesquelles de ces notations d’orbitales sont incorrectes: 1s,
Ip, 7d, 9s, 3f, 4f, 2d.

les ensembles de nombres quantiques suivants, repérez
ceux qui correspondent a des états «interdits» aI’atome d’hy-
drogene. Le cas échéant, précisez ce qui ne va pas.
a)n=2,{=1,m=-1
b)n=1,0=1,m=0
¢)n=8,=7,m=-6
dn=1,€=0,m=2
Parmi les ensembles de nombres quantiques suivants, repérez
ceux qui correspondent a des états «interdits » 41’atome d’hy-
drogene. Le cas échéant, précisez ce qui ne va pas.
a)yn=3,0=2,m=2
b)n=4,€=3,m=4
¢)n=0,{=0,mg=0
dn=2,€=-1,m=1

> est la signification de la valeur de Y en un point
donné?
Pour déterminer la taille d’une orbitale, pourquoi utilise-t-on
une valeur arbitraire qui correspond & 90 % des probabilités de
présence de I’électron autour du noyau ?

Atomes polyélectroniques

64.

Jans un atome, combien d’orbitales peuvent étre dites: 5p,
3d2,4d,n=5,n=4?

Dans un atome, combien d’électrons peuvent étre dits s, 2p,
3p.. 6f, 2d,,?

n atome donné, quel est le nombre maximal d’électrons
qui peuvent prendre les nombres quantiques suivants:
a) n=4
by n=5,me=+1



66.

70.

72.

74.

¢) n=5my=—+4
d)yn=3,€=2

e) n=24€=1

) n=0,€=0,m=0

Dans un atome, quel est le plus grand nombre d’électrons qui
peuvent avoir les nombres quantiques suivants :
a)n=0,0=0,m=0

b) n=2,€=1,me=l.my=—%

¢) n=3

d)yrn=2,{=2

e n=1,€=0,m=0

iments Si, Ga, As, Ge, Al, Cd, S et Se sont tous utilisés
dans la fabrication de divers systémes semiconducteurs.
Ecrivez la configuration électronique attendue de ces atomes.

Les éléments Cu, O, La, Y, Ba, Tl et Bi sont tous rencontrés
dans des supraconducteurs en céramique & haute température.
Ferivez Ia configuration électronique attendue pour ces
atomes.

z la configuration électronique des éléments suivants :
Sc, ke, S, P, Cs, Eu, P, Xe, Br, Se.
Donnez la configuration électronique des électrons suivants :
K. Rb. Fr, Pu. Sb, Os, Pd, Cd, Pb, 1.

le de la figure 5.27, énumérez les éléments (ignorez les
lanthanides et les actinides) dont la configuration électronique
a I’état fondamental differe de celle que I’on serait en droit
d’attendre de par leur emplacement dans le tableau périodique.

Les configurations électroniques a la figure 5.27 ont été déter-
minées expérimentalement pour des atomes en phase gazeuse.
Faudrait-il s’attendre a ce que les configurations des électrons
soient les mémes a I’état solide et a I’état liquide qu’a I’état
pazeux?

iz la configuration électronique dans chacun des cas

swvants:

a) L’atome d’halogene le plus 1éger.

b) Le métal alcalin ne possédant que des électrons 2p et 3p.

¢) Les trois alcalino-terreux les plus légers.

d) L’élément du groupe ITIA dans la méme période que Sn.

€) Les éléments non métalliques du groupe IVA.

f) Le gaz (pas encore découvert) apres le radon.

Nommez les éléments suivants:

a) A un de ses états excités, cel élément a la configuration
électronique 1522522p°3s!.

b) Sa configuration électronique & 1’état fondamental est
[Nel3s23p*.

¢) A un de ses états excités, cet élément a la configuration
électronique suivante : [Kr]5s24d°5p%6s’.

d) Sa configuration électronique a 1’état fondamental contient
trois électrons 6p non pairés.

:z un ensemble de valeurs pour les quatre nombres
yuanuques de tous les électrons de 1I’atome de bore et de
I’atome d’azote, chacun a 1’état fondamental.

76.

78.

80
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Exercices

Donnez un ensemble de valeurs pour les quatre nombres
quantiques de tous les électrons de valence des atomes sui-
vants a leur état fondamental : Mg, As, Xe.

rtain atome d’oxygene a la configuration électronique
1525“2p,?2p,2. Combien d’électrons célibataires a-t-il?
S’agit-il d’un état excité de 1’oxygeéne ? En passant de cet état
a I’état fondamental, y aura-t-il libération ou absorption
d’énergie?
Parmi les configurations électroniques suivantes, repérez
celles qui correspondent & un état excité. Nommez les atomes
en question et donnez leur configuration €lectronique a I’état
fondamental.
a) 1s22s%3p!
b) 15%2522p°
©) 15225s22p*3s!
d) [Ar]4s23d°4p!

ien d’électrons célibataires posséde chacun de ces
atomes a I’état fondamental : Sc, Ti. Al., Sn, Te et Br?

Combien y a-1-il d’électrons non appariés (ou électrons céli-
bataires) dans chacune des espeéces suivantes, & 1’état fonda-
mental : O, O*, O, Fe, Mn, S, Fet Ar?

Tableau périodique et périodicité des propriétés

82.

86.

Placez selon I’ordre croissant de taille les atomes des élé-
ments de chacun des groupes suivants:

a) Be, Mg, Ca.

b) Te, I, Xe.

¢) Ga, Ge, In.

Placez les groupes d’atomes suivants par ordre croissant de
taille.

a) As,N, E

b) S,CLFE

c) Cs.Li, K.

. les atomes mentionnés a ’exercice 81 selon I'ordre
croissant d’énergie de premiére ionisation.

Classez les atomes mentionnés a I’exercice 82 par ordre crois-
sant de leur énergie de premiére ionisation.

ergies de premiére ionisation de Ge, de As et de Se sont
respectivement de 0,7622, 0,944 et 0,9409 MJ/mol. Justifiez
ces valeurs & I’aide des configurations électroniques.

Trois éléments ont les configurations électroniques suivantes :
1522522p63523p0, 1522522p%3s2 et 1522522p®3523p04s1. Les
valeurs de I’énergie de premiére ionisation sont, dans le dé-
sordre, de 0,419, 0,735 et 1,527 MJ/mol et les rayons ato-
miques, de 160, 98 et 235 pm. Repérez les trois éléments en
question et trouvez les valeurs de 1’énergie d’ionisation et du
ravon atomique qui leur correspondent.

chacun des groupes suivants, repérez I’atome ou I’ion
dont le rayon est le plus petit.
a) Li, Na, K.
b) P, As.
c) 04,0,0.



236

88.

90.

92.

94.

96.

Chapitre Gng ~ Structure de I'atome et périodicité

d) S,CL Kr

e) Pd. Ni. Cu.

Dans chacun des groupes suivants, repérez I’atome ou I’ion
qui possede la plus faible énergie d’ionisation.

a) Cs,Ba, La.

b) Zn, Ga, Ge.

¢) Tl In, Sn.

d) TL Sn. As.

e) 0.0,02.

)94, a la réunion annuelle de 1’ American Chemical
Society, on a proposé que 1"élément 106 soit nommé
seaborgium, Sg, en ’honneur de Glenn Seaborg, le décou-
vreur du premier élément transuranien.

a) Ecrivez la configuration électronique attendue pour 1’¢]é-
ment 106.

b) Quel élément aurait les propriétés les plus semblables a
celles de I’élément 1067

¢) Ferivez la formule d’un oxyde et d’un oxanion possible de
I’élément 106.

Tentez de prédire quelques-unes des propriétés de I’élément

117 (symbole : Uus, selon la proposition de U'UICPA).

a) Quelle sera sa configuration électronique ?

b) A quel élément ressemblera-t-il le plus du point de vue
chimique ?

¢) Quelle sera la formule du composé binaire neutre qu’il for-
mera avec le sodium, le magnésium, le carbone ou
I’oxygene ?

d) Quels oxanions formera-t-il ?

:nant pour exemple le phosphore, écrivez 1’équation
d une réaction pour laquelle la variation d’énergie est égale a
I’énergie d’ionisation.
En utilisant le phosphore comme exemple, écrivez |’équation
d’un processus au cours duquel le changement d’énergie cor-
respond & 1’ affinité électronique.

‘hacune des paires d’éléments suivantes
(C et N) (Ar et Br)
choisissez I’atome qui a:
a) D’affinité électronique la plus favorable (exothermique) ;
b) Pénergie d’ionisation la plus élevée ;
¢) la taille la plus importante.
Pour chacune des paires d’éléments suivantes
MgetK) (FetCl)
choisissez ’atome qui a:
a) I’affinité électronique la plus favorable (exothermique);
) I’énergie d’ionisation la plus élevée;
¢} la taille la plus importante.

iz les atomes des ensembles suivants par ordre croissant
de leur affinité électronique exothermique.
a) S, Se.
b) F, ClL, Br, L.
Classez les atomes des ensembles suivants par ordre croissant
de leur affinité €lectronique exothermique.

98.

100.

a) NO,F
b)Y AL S, P.

1ent peut-on expliquer que I’affinité électronique du
soutre soit supérieure (plus exothermique) a celle de 1’oxy-
gene ?
Lequel, de I'ion O~ ou de I"atome d’oxygene, a I’ affinité élec-
tronique la plus favorable (c’est-a-dire la plus négative)?
Justifiez votre réponse.

iz les données présentées dans ce chapitre pour déter-
miner:
a) D affinité électronique de Mg?*;
b) I’affinité électronique de Al*.

Utilisez les données présentées dans ce chapitre pour déter-
miner:

a) I’énergie d’ionisation de CI™;

b) I’énergie d’ionisation de Cl;

¢) T’affinité électronique de CI*.

Les dledlins et les alcalino-terrevx

102.

104.

106.

Un compos€ ionique formé de potassium et d’oxygene a la
formule empirique KO. D’apres vous, ce composé est-il
I’oxyde de potassium(II) ou le peroxyde de potassium?
Expliquez.

Un composé ionique formé de magnésium et d’oxygene a la
formule empirique MgO. D’aprés vous, ce composé serait-il
I’oxyde de magnésium(II) ou le peroxyde de magnésium(I)?
Expliquez.

60, R. W. Bunsen et G. R. Kirchhoff découvrent. a I’aide
du spectroscope qu’ils avaient inventé [’année précédente, le
césium dans des eaux minérales naturelles. Le nom vient du
latin ccesius («bleu ciel ») a cause de I’importante ligne bleue
observée pour cet élément a 455,5 nm. Calculez la fréquence
et I’énergie d’un photon de cette lumiere.

Une lampe a vapeurs de sodium émet une lumiere d’un jaune
brillant due aux deux raies d’émission 589,0 nm et 589,6 nm.
Calculez la fréquence et I’énergie d’un photon de lumiére
émis a chacune de ces deux longueurs d’onde. Calculez-en
I’énergie en kJ/mol.

z le nom et écrivez la formule de chacun des composés
binaires formés des éléments suivants :
a) LietN.
b) Na et Br.
c¢) KetS.
Donnez le nom et écrivez la formule de chacun des composés
binaires formés des éléments suivants :
a) LietP.
b) Rbet H.
¢) NaetO.

étez et équilibrez les équations pour les réactions sui-
vanfes.



108.

110.

112.

114.

a) Li(s) + Ox(g) —>

b) K(s) + S(s) —>

Complétez et équilibrez les équations pour les réactions sui-
vantes.

a) Cs(s) + HO(f) —

b) Na(s) + Cly(g) —>

grises contiennent, incor-
porées au verre, de petites quantités de chlorure d’argent.
Lorsque la lumiére frappe les particules de AgCl, la réaction
suivante a lieu:

AgCl(s)

C’est la formation d’argent métallique qui est responsable du
noircissement de la lentille. La variation d’enthalpie de cette
réaction est de 310 kJ/mol. En supposant que la lumiére soit la
seule source d’énergie en jeu, quelle est la longueur d’onde
maximale d’une radiation susceptible de provoquer cette réac-
tion ?

- Ag(s) + ClI

Dans un atome d’hydrogéne. un électron passe de 1’état fon-
damental » = 1 a I’état 1 = 3. Parmi les énoncés suivants,
lesquels sont vrais ? Corrigez les énoncés faux pour qu’ils
deviennent vrais.

a) Il faut plus d’énergie pour ioniser I’électron & n = 3 qu’a
n=1

b) L’électron est en moyenne plus loin du noyau & n =3 qu’a
n=1.

¢) Lalongueur d’onde de la lumicre émise si I’électron passe
de n =3 a n =2 sera plus courte que la longueur d’onde de
la lumiére émise si [’électron passeden=3 an=1.

d) La longueur d’onde émise quand 1’électron retourne & son
état fondamental & partir de » = 3 sera la méme que la
longueur d’onde absorbée s’il passeden=12an=3.

€) Pour n = 3, I'électron est 4 son premier état d’excitation.

Supposons que 1’électron de 1’atome d’hydrogene soit excité
et passe au niveau n = 5. Combien de longueurs d’onde de
lumiére différente peuvent étre émises au fur et & mesure que
cet atome excité perdra son énergie ?

Quels nombres quantiques régissent I’énergie d’un électron
dans:

a) un atome ou un ion a un seul électron ?

b) un atome ou un ion & plusieurs électrons ?

Jans un atome, combien d’électrons peuvent prendre les
valeurs des nombres quantiques suivants.

a) n=3
b) n=2,=0
¢) n=2.(=2

d) n=2.€=0,m =0, mg=+5

Jusqu’a anjourd’hui, ancun élément connu ne possede d’élec-
tron dans les orbitales g, & 1’état fondamental. Il est possible,
cependant, qu’on finisse par en découvrir un ou que des élec-

116.

118.

120.

237

Exercices supplémentaires

trons d’un atome connu occupent, a I’état excité. des orbitales
g- Dans le cas des orbitales g, € = 4. Pour quelle valeur de n
trouve-t-on les premieres orbitales g ? Quelles sont les valeurs
possibles de my¢? Combien d’électrons peuvent occuper les
orbitales g?

’armi les ensembles de nombres quantiques suivants. trouvez
ceux qu'un électron peut prendre. Expliquez pourquoi il ne
peut pas prendre les autres.

A n=1.€=0.m=2.m=+3

b) n=9.4=7m=-6m=—3
¢)n=2,=1,me=0,m;=0

d)n=1€=1,m=1,m;= +%

e n=3,L=2 m=-3,m;= +%

f) n=4,L=0,me=0, mg= —%

Donnez une série de valeurs possibles pour les nombres quan-
tiques de chaque €lectron de valence dans un atome de titane,
Ti.

Zonsidérons I’antimoine, dans son état fondamental.

a) Combien d’électrons ont comme nombre quantique € =172

b) Combien d’électrons ont comme nombre quantique
my = 0?

¢) Combien d’électrons ont comme nombre quantique
mg=17?

Le graphique ci-dessous représente les distributions radiales

de probabilité totale de présence des électrons des atomes

d’hélium, de néon et d’argon. Interprétez ces courbes en fonc-

tion de la configuration électronique de ces éléments, de leurs

nombres quantiques et de leur charge nucléaire effective.

probabilité totale

v U,

distance du noyau (A)

A I’aide du tableau périodique fourni 2 la fin de ce livre,

écrivez les configurations électroniques prévues pour:

a) le troisieme élément do groupe VA ;

b) 1’élément numéro 116;

¢) un élément possédant trois électrons 5d non pairés a I’état
fondamental ;

d) Ti, Niet Os.

Prédisez le numéro atomique de I’élément alcalin qui

viendrait apres le francium et décrivez sa configuration €élec-

tronique a I’état fondamental.
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122.

126.

128.

130.

Chapitre Ging  Structure de V'atome et périodicité

Jnion de charge 4+ et de masse égale a 49,9 u possede deux

€électrons pour n = 1, 8 électrons pour n = 2 et 10 électrons

pour n = 3. Fournissez les propriétés suivantes de cet ion a

partir des renseignements donnés. Indice: pour former des

ions, les électrons 4s partent avant les électrons 3d.

a) Le numéro atomique.

b) Le nombre total d’électrons s.

¢) Le nombre total d’électrons p.

d) Le nombre total d’électrons 4.

€) Le nombre de neutrons dans le noyau.

f) La configuration électronique a 1’état fondamental de
I’atome peutre.

Les éléments dont I’énergie d’ionisation est trés élevée ont
souvent une affinité électronique trés exothermique. Quel
groupe d’éléments ferait exception a cette regle ?

es variations de 1’affinité électronique, & mesure qu’on
aescend dans un groupe du tableau périodique, ne sont pas
aussi importantes que les variations des énergies d’ionisation.
Pourquoi ?
Les affinités électroniques des éléments allant de ’aluminium
au chlore sont -44, —120, 74, -200,4 et —384,7 kJ/mol,
respectivement. Expliquez la variation de ces valeurs.

A I’aide des renseignements fournis dans ce chapitre, calculez
le changement d’épergie attendu pour chacune des réactions
suivantes :

a) Na(g) +Cl(g) —> Na*(g) + CI(g)
b) Mg(g) + F(g) —> Mg*(g) + F (g)

©) Mg*(g) + F(g) —> Mg™(g) + F(g)

d) Mg(g) + 2F(g) —> Mg™*(g) + 2F(g)

Fcrivez des équations correspondant aux énoncés suivants :

a) L’énergie de quatrieme ionisation de Se;

b) Laffinité électronique de S~.
¢) L affinité électronique de Fe?*.

d) L’énergie d’ionisation de Mg.

Le travail d’extraction est I’énergie nécessaire a I’extraction
d’un électron de la surface d’'un métal. En quoi cette défini-
tion différe-t-elle de celle de 1’énergie d’ionisation ?

11 y a beaucoup plus de sels de lithium anhydres qui sont
hygroscopiques (qui absorbent facilement I’eau) qu’il y en a
pour tous les autres métaux alcalins. Expliquez.

strales pour 1’élément Be3* a une longueur
d’onde de 253,4 nm pour une transition électronique qui com-
mence & n = 5. Quel est le nombre quantique principal de
I’état de plus faible énergie correspondant a cette €émission ?

Pour répondre aux questions suivantes, supposez que mg peut

avoir trois valeurs plutét que deux et que les regles qui

s’ appliquent pour n, € et my sont normales.

a) Combien d’électrons peuvent se loger sur une orbitale ?

b) Combien d’éléments se trouveraient dans la premiere et la
seconde période du tableau périodique ?

¢) Combien d’éléments se trouveraient dans la premiére série
des métaux de transition ?

d) Combien d’électrons I’ensemble des orbitales 4f peut-il
contenir?

supposons que nous sommes dans un autre univers ol les lois

de la physique sont différentes. Les électrons dans cet univers
sont décrits par quatre nombres quantiques dont la significa-
tion est semblable a celle que nous utilisons. Nous appellerons
ces nombres quantiques p, g, r et s. Les régles pour ces nom-
bres quantiques sont les suivantes :

p=12,34,5, ..

g esL un nombre entier impair positif et g < p.

r prend toutes les valeurs entieres paires de -g & +¢ (zéro est

considéré comme un nombre pair)

s=+30u —3.

a) Représentez 1’allure des quatre premiéres périodes du
tableau périodique pour les éléments de cet univers.

b) Quels seraient les numéros atomiques des quatre premiers
éléments qui seraient les moins réactifs ?

¢) Donnez un exemple, en utilisant les éléments des quatre
premieres rangées, de composés ioniques ayant les for-
mules suivantes : XY, XY>, X,Y, XY3et X5Y3.

d) Combien d’électrons peuvent avoir les valeurs p = 4,
g=3?

€) Combien d’électrons peuvent avoir les valewrs p =3, g=0
etr=07?

f) Combien d’électrons peuvent avoir la valeur p = 67

132. En général, dans un groupe donné, le rayon atomique aug-

mente au fur et & mesure que le numéro atomique augmente.
Comment peut-on expliquer que 1’hafnium déroge a cette
regle?

Soit les énergies d’ionisation suivantes pour 1I’aluminium :
Al(g) —— AlY(g)+e I;=580 kl/mol
Al(g) —— AIP*(g) + e I, = 1815 kl/mol
AlP*(g) — AP*(g) + e I3 = 2740 kJ/mol
AP*g) — Al**(g) + e I;= 11600 kJ/mol

a) Expliquez la variation des valeurs des énergies d’ionisa-
tion.

b) Expliquez I’importante augmentation entre I5 et I,

¢) Lequel des quatre ions a la plus grande affinité électro-
nique ? Expliquez.

d) Classez les quatre ions de ["aluminium mentionnés ci-
dessus par ordre croissant de taille et expliquez votre
classement. Indice : se rappeler que la majeure partie de la
taille d’un atome ou d’un élément est due 2 ses €lectrons.



134. Méme si Mendelefev a prédit I’existence de divers éléments
non encore découverts a son époque, il n’a pas prévu Pexis-
tence des gaz rares, des lanthanides ni des actinides. Proposez
des explications a cette incapacité de Mendeleiev de prédire
I’existence des gaz rares.

135. A partir des renseignements fournis ci-dessous. nommez
I’élément X.

a)

b)

©

d

La longueur d’onde radio émise par une station MF émet-
tant 3 97,1 MHz est 30 millions (3,00 X 107) de fois plus
grande que la longueur d’onde correspondant a la dif-
férence d’énergie entre un état particulier d’un atome
d’hydrogene et son état fondamental.

Supposons que V représente le nombre quantique principal
pour I’électron de valence de 1’élément X. Si un électron
de ’atome d’hydrogeéne passe de la couche V a la sous-
couche correspondant & 1’état excité mentionné en a), la
longueur d’onde de la lumiére émise est la méme que la
longueur d’onde d’un électron se déplagant a une vitesse
de 570 m/s.

Le nombre d’électrons célibataires de 1’élément X est le
méme que le nombre maximal d’électrons d’un atome qui
a les nombres quantiques suivants: n = 2, me = ~1 et
Y

Supposons que A est égal & la charge de I’ion stable que
formerait 1’élément 120, que I’on n’a pas encore décou-
vert, dans un composé ionique. Cette valeur de A
représente également le nombre quantique secondaire pour
la sous-couche ot se trouvent le ou les électrons non pairés
de I’élément X.

Probléme de synthése
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Lorsque le chlorure de sodium est dissous dans 1’eau, il produit une solution qui
conduit I’électricité, ce qui prouve qu’il est composé d’ions Na* et CI™. Ainsi, quand
le sodium et le chlore réagissent pour former du chlorure de sodium, il y a transfert
d’électrons entre les atomes de sodium et de chlore, ce qui entraine la formation des
ions Nat* et CI™ qui s’agrégent alors pour produire du chlorure de sodium solide. On
peut expliquer cette réaction simplement : le systéme peut, de cette fagon, atteindre le
niveau d’énergie le plus bas possible. La quéte par un atome de chlore d’un électron
supplémentaire et la trés grande force d’attraction mutuelle qui existe entre des ions
de charges opposées constituent la force agissante de ce processus. Le produit de la
réaction, le chlorure de sodium solide, est un matériau trés solide, dont le point de
fusion est voisin de 800 °C. Les forces de liaison responsables de cette grande stabi-
lité thermique sont dues a I’attraction électrostatique entre des ions trés rapprochés et
de charges opposées. C’est 12 un exemple de liaison ionique. 11 y a formation d’une
substance ionique quand un atome qui céde facilement des électrons réagit avec un
atome dont I’affinité pour les électrons est treés grande. En d’autres termes, un com-
posé ionique est le produit de la réaction d’un métal avec un non-métal.

Pour calculer I’énergie de ’interaction d’une paire d’ions, on utilise la loi de
Coulomb, soit

E=231X10"1°J-nm (M)
-

ou E est I’énergie (), r, la distance qui sépare les centres des ions (nm) et ) et Oy,
les charges numériques des ions.

Dans le cas du chlorure de sodium solide, la distance qui sépare les centres des
ions Na* et CI' étant de 0,276 nm, I’énergie ionique par paire d’ions est de

E=231X10"°J-nm w =—837x10719]
0,276 nm

Le signe négatif indique qu’il s’agit d’une force d’attraction. Autrement dit.
Uénergie de la paire d’ions est inférieure a celle des ions pris séparément.

On peut également utiliser la loi de Coulomb pour calculer I’énergie de répulsion
entre deux ions rapprochés et de charge identique. Dans ce cas, la valeur calculée de
I'énergie est affectée du signe positif.

Comme on vient de le voir, une force de liaison apparait quand deux types dif-
férents d’atomes réagissent pour former des ions de charges opposées. Or, comment
une force de liaison peut-elle exister entre deux atomes identiques ? Etudions ce
probléme d’un point de vue trés simple en examinant les facteurs énergétiques qui
interviennent quand deux atomes d’hydrogéne se rapprochent I’un de I’autre (voir la
figure 6.1a). Dans ce cas, deux forces opposées entrent en jeu. Deux facteurs éner-
gétiques sont défavorables: la répulsion proton-proton et la répulsion électron-
électron; un facteur est favorable : 1’attraction proton-électron. Dans quelles condi-
tions I’apparition d’une molécule H; est-elle favorisée par rapport a I’existence des
atomes d” hydrogéne individuels ? En d’autres termes, quelles conditions favorisent la
formation d’une liaison 7 La réponse réside dans le fait que la nature recherche tou-
jours I’état de moindre énergie. Il y a formation d’une liaison, c¢’est-a-dire que les
atomes d hydrogéne forment une molécule, si I’énergie totale du systeme diminue.

Dans ce cas, les atomes d’hydrogene se placent de fagon a ce que le niveau d’éner-
gie du systeme soit le plus bas possible, c’est-a-dire que la somme des facteurs
énergétiques positifs (répulsion) et du facteur énergétique négatif (attraction) soit le

6.1 Types de livisons chimiques
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On peut également €tudier une liaison en ce qui concerne les forces. L attraction
simultanée de chaque électron par les deux protons génere une force qui attire les pro-
tons I’un vers I’autre, et qui contrebalance exactement les forces de répulsion proton-
proton et les forces de répulsion électron-électron, a la distance qui correspond a la
longueur de la liaison.

Ce type de liaison, qu’on trouve dans la molécule d’hydrogene et dans de nom-
breuses autres molécules et dans laquelle les électrons sont partagés par les novaiix,
s’appelle une liaison covalente.

Jusqu’a maintenant, nous n’avons étudié que les deux types extrémes de liaisons.
Dans la liaison ionique, les atomes qui participent sont si différents qu’il y a transfert
d’un ou plusieurs électrons pour que des ions de charges opposées soient formés ; la
liaison résulte alors d’interactions électrostatiques. Dans le cas d’une liaison cova-
lente, deux atomes identiques se partagent également les électrons ; la liaison résulte
d’une attraction mutuelle des deux noyaux sur les électrons a partager. Entre ces deux
extrémes, on trouve de nombreux cas intermédiaires, dans lesquels Jes atomes ne sont
pas différents au point qu’il y ait un transfert net d’électrons, mais suffisamment dif-
férents pour qu’il y ait un partage inégal des électrons — et, par conséquent, formation
de ce qu’on appelle une liaison covalente polaire. La liaison qu’on trouve dans la
molécule de fluorure d’hydrogéne, HF, en est un exemple. Quand on soumet un
échantillon de fluorure d’hydrogéne gazeux a I’action d’un champ électrique, les
molécules ont tendance a s’orienter de la fagon illustrée & la figure 6.2: ’atome de
fluor est orienté vers le pole positif et I’atome d’hydrogene. vers le pole négatif.
Donc, dans la molécule HF, la distribution des charges a lieu de la fagon suivante :

H_FK

ou & (delta) est une charge partielle.

Selon I’explication la plus plausible, I’existence de charges partielles positives et
négatives dans les atomes (polarité de liaison) de molécules telles que HF et H,O
découle du fait que les électrons de liaison ne sont pas également partagés entre les
atomes. On peut ainsi expliquer la polarité de la molécule HF en supposant que
Paffinité de I’atome de fluor pour les électrons de liaison est supérieure & celle de
I’atome d’hydrogene. De la méme fagon. dans 1la molécule H,O, I’atome d’ oxygeéne
semble attirer plus fortement les électrons de liaison que ne le font les atomes d’hy-
drogene. Etant donné que la polarité de liaison joue un trés grand rdle en chimie, il
est important de quantifier 1’attraction d’un atome envers les €lectrons de liaison.
C’est précisément ce que nous apprendrons a la section suivante.

Electronégativité

Afin de décrire I’ affinité des atomes pour les électrons de liaison, on utilise le terme
électronégativité, c’est-a-dire la capacité d’attraction d’un atome envers les élec-
trons de liaison.

Pour déterminer les valeurs de I’électronégativité, on utilise en général la méthode
de Linus Pauling (1901-1995), scientifique américain qui fut lauréat de deux prix
Nobel, celui de chimie et celui de la paix. Expliquons donc en quoi consiste le mo-
dele de Pauling a I’aide d’une molécule hypothétique, HX. Pour déterminer les élec-
tronégativités relatives des atomes H et X, on compare la valeur expérimentale de
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a)

b)

Figure 6.2

Influence d’un champ électrique
sur des molécules de fluorure
d’hydrogéne. a) En I'absence de
champ électrique, les molécules
sont crientées au hasard.

b) En présence d'un champ élec-
trique, les molécules ont tendance
a s’aligner en orientant leur
exirémité négative vers le péle
positif et leur extrémité positive
vers le pole négatif.
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pas de moment dipolaire. Lorsqu’on la soumet & un champ électrique, cette molécule
n’adopte aucune position particuliere.

VERIFICATION

Essayez de trouver une orientation préférentielle pour bien comprendre ce concept.

Outre le dioxyde de carbone, il existe de nombreuses autres molécules pour
lesquelles les polarités des liaisons, opposées, s’annulent mutuellement. Le tableau
6.2 présente quelques types communs de molécules possédant des liaisons polaires
mais aucun moment dipolaire.

Polarité d’une liaison et moment dipolaire

s suivantes, indiquez la polarité de chaque liaison et trou-

moment dipolaire: HCI, Cl,, SOz (molécule plane dans
:ne sont répartis uniformément autour de I’atome central
de forme tétraédrique [voir le tableau 6.2] dans laquelle
1e) et H;S (molécule en forme de V dans laquelle 1’atome
lu'V).

gativité du chlore (3,0) est supérieure a celle de I’hy-
re 6.3.) Le chlore est donc partiellement négatif et I’hy-
if. La molécule HCI possede donc un moment dipolaire.

o+ o—
+—

nes de chlore se partagent également les €lectrons. Il n'y
a molécule Cl, ne possede pas de moment dipolaire.

ativité de I’oxygene (3,5) est supérieure a celle du soufre
éne a donc une charge négative partielle et le soufre, une

0 6-
]

o+
26—
o

s polaires sont disposés de fagon symétrique, ils s’annu-
xemple du second type présenté au tableau 6.2.
ativité du carbone (2,5) est 1égérement supérieure a celle
ne d’hydrogéne a donc une charge positive partielle et
rge négative partielle.

Q-

o+

o+



6.4 Configurations électroniques et tailles des ions

Configurations électroniques et tailles des ions

La description de la disposition des électrons dans les atomes, attribuable a la
mécanique ondulatoire, permet de mieux comprendre ce qu’est un composé stable.
Les atomes d’un composé stable posseédent presque toujours la configuration élec-
tronique d’un gaz rare. Pour étre dotés d’une telle configuration, les non-métaux peu-
vent soit partager des électrons avec d’autres non-métaux pour former une liaison
covalente, soit arracher des €électrons 4 des métaux pour former des ions. Dans ce
dernier cas, les non-métaux forment des anions et les métaux, des cations. Voici les
principes généraux applicables 2 1a configuration électronique des composés stables.

* Quand deux non-métaux réagissent pour former une liaison covalente, ils se parta-
gent les €lectrons de telle fagon que leurs couches de valence sont remplies.
Autrement dit, les deux non-métaux possédent une configuration électronique
identique 2 celle d’un gaz rare.

* Quand un non-métal et un métal réagissent pour former un composé ionique
binaire, la formation des ions a lieu de telle fagcon que la couche de valence du
non-métal est remplie et celle du métal, inoccupée. Ainsi, les deux ions possedent
une configuration électronique identique 2 celle d’un gaz rare.

A quelques exceptions pres, on peut appliquer ces principes généraux 2 la grande
majorité des composés ; ¢’est pourquoi il est trés important de s’en rappeler. (A par-
tir de la section 6.7, nous traiterons en détail des liaisons covalentes.) Pour le
moment, étudions les conséquences de ces principes sur les composés ioniques.

Frablissement des formules des composés ioniques

Insistons d’abord sur le fait que "vtilisation du terme «compos€ ionique » se référe
habituellement 2 1’état solide de ce composé. A I’état solide, les ions sont trés pres les
uns des autres. C'est dire qu’un composé ionique solide contient un grand nombre
d’ions positifs et d’ions négatifs regroupés de facon telle que les répulsions ©-

et @@ sont réduites au maximum et que les attractions @ sont maxi-
misées. En phase gazeuse, la situation est tout autre, car les ions sont trés éloignés les
uns des autres. Il peut arriver que deux ions soient suffisamment prés pour réagir,
mais il n’y existe pas de regroupement d’ions, comme dans un solide ionique. Alors,
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Figure 6.7

Tailles des ions en fonction de la
position de leurs éléments d’ori-
gine dans le tableau périodique.
La taille augmente en génércﬂ av
fur et & mesure qu’on progresse
dans un groupe ; dans une série
d'ions isoélectroniques, la taille

diminue au fur et & mesure que le

numéro atomique augmente. les
mesures des rayons ioniques sont
exprimées en picométres (pm).
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Différents facteurs influencent la taille des ions. Considérons d’abord les tailles
relatives d’un ion et de son atome d’origine. Puisque la formation d’un ion positif
(cation) résulte de la perte d’électrons, ce cation est plus petit que 1’atome d’origine.
Dans le cas de la formation des anions, c’est le contraire: étant donné que la forma-
tion d’un anion résulte de la capture d’un électron, I’anion est plus gros que I’atome
d’origine.

Il est également important de savoir comment la taille des ions varie en fonction
de la position des éléments dans le tableau périodique. La figure 6.7 montre la varia-
tion de la taille des ions les plus importants (chacun ayant une configuration sem-
blable a celle d’un gaz rare) en fonction de leur position dans le tableau périodique.
On y remarque que la taille de I’ion augmente au fur et & mesure qu’on progresse dans
un groupe. En ce qui concerne la variation de la taille de ’ion dans une période, elle
est beaucoup plus complexe, car on passe des métaux (c6té gauche du tableau) aux
non-métaux (coté droit du tableau). En effet, dans une période donnée, on trouve 2 la
fois des éléments qui cédent des électrons de valence pour former des cations et des
éléments qui en captent pour former des anions.

11 existe un fait important 4 ne pas oublier en ce qui concerne les tailles relatives
des ions d’une série d’ions isoélectroniques (ions qgui possédent le méme nombre
d’électrons). Considérons les ions O, F-, Na*, Mg2+ et Al**. Chacun de ces ions
posséde une configuration électronique semblable a celle du néon (vérifier). Com-
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Tous les composés ioniques binaires qui résultent de 1’interaction d’un métal
alcalin et d’un halogéne ont une structure semblable & celle de la figure 6.9, 4
I’exception des sels de césium. On appelle cette disposition des ions structure
chlorure de sodium, car le chlorure de sodium est le composé le plus courant qui pos-
séde cette structure.

Calcols relatifs a Iénergie de réseau

Quand nous avons abordé le calcul de I’énergie de formation du fluorure de lithium
solide, nous avons insisté sur la contribution importante de I’énergie de réseau a la
stabilité des solides ioniques. Nous pouvons exprimer 1’énergie de réseau a I’aide de
laloi de Coulomb

Fnergie de réseau = k(%)

ou k est une constante de proportionnalité qui dépend de la structure du solide et de
la configuration électronique des ions, Q1 et O, les charges des ions el r, la plus
petite distance qui sépare les centres des anions et des cations. On remarque que
I’énergie de réseau est négative quand Qy et O, sont de signes contraires, ce qui est
normal, étant donné que le rapprochement de cations et d’anions est un processus
exothermique. D’ailleurs, le processus est d’autant plus exothermique que les
charges ioniques augmentent et que les distances qui séparent les ions dans le solide
diminuent.

Pour illustrer I’importance de la charge dans les solides ioniques, comparons les
énergies de formation de NaF(s) et de MgO(s), dans lesquels tous les ions (Na*, F-,
Mg?* et O%) sont isoélectroniques. La figure 6.10 illustre le cycle énergétique de la
formation de ces deux solides ioniques. Il est important de retenir les caractéristiques
suivantes.

Lorsque les ions Mg?+ et O% & I’ état gazeux réagissent pour former MgO(s),
I’énergie libérée est beaucoup plus importante (plus de quatre fois) que celle
libérée lorsque ce sont les ions Na* et F~ a I’état gazeux qui réagissent pour
former NaF(s).

La valeur de I’énergie requise pour arracher deux électrons 4 un atome de ma-
gnésium (735 kJ/mol pour le premier électron et 1445 ki/mol pour le second,
soit un total de 2180 kJ/mol) est beaucoup plus €élevée que celle de I’énergie
requise pour arracher un électron a un atome de sodium (495 kJ/mol).

Pour ajouter deux électrons a un atome d’oxygene a I’état gazeux, il faut fournir
une énergie de 737 kJ/mol : I’addition du premier électron est un processus
exothermique (141 klJ/mol), alors que I’addition du second est fortement
endothermique (878 kJ/mol). La valeur de cette énergie doit tre obtenue
indirectement puisque I’ion O% (g) est instable.

Compte tenu du fait que, pour arracher le deuxiéme électron i un atome de ma-
gnésium, il faut fournir une énergie deux foix supérieure a celle requise pour arracher
le premier et que 1’addition d’un électron a I’ion O~ gazeux est fortement endother-
mique, il est pour le moins surprenant que I’oxyde de magnésium soit composé
d’ions Mg?* et O% plutdt que d’ions Mg+ et O~. Cest I’énergie de réseau qui permet
d’expliquer cette bizarrerie: pour former MgO(s) i partir des ions Mg?* et 0%~ a
I’état gazeux, I’énergie de réseau est plus négative de 3000 kl/mol que celle associée
a la formation de NaF(s) a partir des ions Na* et F~ a I’état gazeux. Par conséquent,
I’énergie libérée au moment de la formation d’un solide qui contient des ions Mg+
et O? plutdt que des ions Mg* et O~ fait plus que compenser I’énergie nécessaire
pour former les ions Mg?* et 0%
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Considérons maintenant le chlorure de méthyle, CH;Cl, dont la structure est la
suivante :

Expérimentalement, on a déterminé qu’il fallait fournir environ 1578 kJ pour
transformer 1 mol de molécules CH;Cl gazeux en atomes d’hydrogéne, de chlore et
de carbone gazeux. On peut représenter le processus inverse de la fagon suivante:

C(g) + Cl(g) + 3H(g) ——> CH;Cl + 1578 kJ/mol

I’ énergie d’une mole de chlorure de méthyle gazeux est inférieure de 1578 kJ ala
somine des énergies de ses atomes séparés a I’état gazeux. Ici encore, il est utile de
répartir cette énergie entre les liaisons individuelles. On peut se représenter le
chlorure de méthyle comme s"il comportait une liaison C—Cl et trois liaisons C—H.
Si on suppose, arbitrairement, que toute interaction C—H représente la méme quan-
tité d’énergie quel que soit le site ol elle a lieu (autrement dit que la force d’une liai-
son C—H est indépendante de son environnement moléculaire), on peut établir le
bilan suivant:

1 mol de liaisons C—Cl + 3 mol de liaisons C—H = 1578 kJ
Fnergie de liaison de C—Cl + 3(énergie moyenne de liaison C—H) = 1578 kJ
Fnergie de liaison de C—Cl + 3(413 kJ/mol) = 1578 kJ

Fnergie de liaison de C—Cl = 1578 — 1239 = 339 kJ/mol

Ces suppositions permettent d’attribuer des quantités données d’énergie aux
liaisons C—H et C—Cl.

Il est important de savoir que le concept de liaison est une création de 1’esprit. Les
liaisons ne constituent qu’une fagon commode de représenter la distribution de
I’énergie associée a la formation d’une molécule stable & partir de ses atomes consti-
tuants. Alors, dans un tel contexte, une liaison représente une quantité d’énergie
obtenue, d’une maniére plutot arbitraire, a partir de I’énergie moléculaire globale de
stabilisation. Cela ne signifie pas pour autant que le concept de liaison soit farfelu.
Au contraire, le concept moderne de liaison chimique, qu’on doit aux chimistes
américains G.N. Lewis et Linus Pauling, est un des concepts les plus utiles que les
chimistes alent imaginés.

1 d’ensemble des théories

Comme toute science, la chimie a recours a des théories (ou des modeles), c’est-
a-dire 2 des tentatives d’explications du fonctionnement de la nature au niveau
microscopique — explications basées sur des expériences effectuées au niveau macro-
scopique. Pour bien comprendre la chimie, il est essentiel de comprendre ces théories
et de savoir les utiliser. Nous nous baserons ici sur le concept de liaison pour revoir
les caractéristiques importantes des théories, y compris leur origine, leur structure et
leurs utilisations.

C’est a partir de I’observation des propriétés de la nature qu’on crée des théories.
Le concept de liaison, par exemple, découle de 1’observation du fait que la plupart
des réactions chimiques font intervenir des groupes d’atomes et qu’elles consistent
en des réagencements d’atomes. C’est pourquoi, pour comprendre les réactions, on
doit comprendre les forces qui retiennent les atomes ensemble.
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La nature recherche toujours le plus bas niveau d’énergie possible. Il y a donc for-
mation de groupes d’atomes si, dans cet état, leur énergie est inférieure 4 la somme
de celles des atomes individuels. Pourquoi en est-il ainsi ? On I’a vu précédemment,
pour expliquer adéquatement les variations d’énergie, on fait appel soit 2 des atomes
qui partagent des électrons, soit 2 des atomes qui transferent des électrons pour qu’il
y ait formation d’ions. Dans le cas du partage d’électrons, il est commode de sup-
poser que des liaisons individuelles soient formées entre des paires d’atomes. Exa-
minons I’ a-propos d’une telle supposition, ainsi que son utilité.

Dans une molécule diatomique comme Hy, il est naturel de supposer qu’une liai-
son retienne ensemble les atomes. Il est également utile de supposer que des liaisons
individuelles existent dans des molécules polyatomiques comme CHy. Ainsi, au lieu
de considérer CH4 comme une entité indivisible qui possede une énergie de stabili-
sation de 1652 kJ par mole, on présume que la molécule CH, comporte quatre
liaisons C—H, chacune d’elles ayant une énergie de 413 kJ par mole de liaisons. Si
on ne faisait pas appel & ce concept de liaison individuelle dans les molécules, I’ étude
de la chimie serait désespérément complexe. I existe en effet des millions de com-
posés chimiques différents; s’il fallait considérer chacun d’eux comme une entité
distincte, on ne pourrait pas comprendre la chimie.

Le concept de liaison fournit donc un cadre qui permet de systématiser les réac-
tions chimiques en considérant que les molécules sont constituées de groupes de
composants fondamentaux communs. Par exemple, une molécule biologique comme
une protéine, qui contient des centaines d’atomes, peut paraitre excessivement com-
plexe. Cependant, lorsqu’on considére qu’elle est constituée des liaisons indivi-
duelles C—C, C—H, C—N, C—0, N—H, etc,, il est plus facile de prédire et de
comprendre les propriété€s d’une protéine. L’idée fondamentale peut se formuler
ainsi: quel que soit I’environnement moléculaire, on s’attend 24 ce qu’une liaison
donnée se comporte toujours de la méme fagon. Le concept de liaison chimique a
alors permis aux chimistes de systématiser les réactions dans lesquelles interviennent
les millions de composés connus.

Ce concept de liaison est non seulement utile, il est également vraisemblable. 11
est en effet logique de supposer que les atomes forment des groupes stables en

Le concept de liaisons indivi-
duelles facilite la compréhension
des molécules complexes felles
que I'ADN. lllustration d’un petit
segment d’une molécule d'ADN,






6.8 Energies des licisons covalentes et réactions chimigues

Energies des linisons covalentes et réactions
chimiques

Dans cette section, nous traitons des énergies associées a divers types de liaisons,
ainsi que de I’utilité du concept de liaison pour aborder 1" étude des énergies de réac-
tion. 11 est important de déterminer la sensibilité d’un type particulier de liaison 4 son
environnement moléculaire. Considérons. par exemple, la décomposition graduelle
du méthane présentée ci-dessous.

processus énergie requise (kJ/mol)
CHa(g) — CHs(g) + H(g) 435
CH3(g) — CHx(g) + H(g) 453
CHa(g) — CH(g) + H(g) 425
CH(g) — C(g) + H(g) 339
Total =1652
1652

Moyenne :T = 413

Meéme si, dans chacun des cas, il y a eu rupture d’une liaison C—H, 1’énergie requise
ne varie pas systématiquement, donc la liaison C—H est, d’une certaine fagon,
influencée par son environnement. On utilise par conséquent une moyenne des éner-
gies de dissociation de ces différentes liaisons, méme si ce n’est 12 qu’une valeur
approchée de I’énergie associée 2 une liaison C~—H dans une molécule donnée. Pour
illustrer le degré de sensibilité d’une liaison & son environnement moléculaire, on
peut aussi comparer les valeurs expérimentales de 1’énergie requise pour briser le
lien C—H dans les molécules suivantes:

énergie (kJ/mol)
molécvle nécessaire pour briser la ligison C—H
HCBr; 380
HCCls 380
HCF3 430
C,Hg 410

Ces données montrent clairement que la force de la liaison C—H varie grandement
en fonction de I’environnement moléculaire, mais le concept d’une force moyenne de
liaison C—H demeure toutefois utile aux chimistes. Les valeurs moyennes d’énergie
de liaison pour différents types de liaisons apparaissent au tableau 6.4.

Jusqu’a présent, nous n’avons traité que des liaisons comportant une seule paire
d’électrons de liaison, ¢’est-2-dire des liaisons simples. Or, comme nous le verrons
plus loin, certains atomes partagent quelquefois deux paires d’électrons (dans ce cas,
il s’agit d’une liaison double), voire méme trois paires d’électrons (liaison triple).
Les énergies de liaison relatives a ces liaisons multiples sont présentées également au
tableau 6.4.

Il existe en outre une relation entre le nombre de paires d’électrons partagés (ou
électrons de liaison) et la longueur de la liaison: au fur et & mesure que le nombre
d’électrons de liaison augmente, la longueur de la liaison diminue (voir le tableau 6.5).
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formation d’une liaison est donc affecté du signe négatif. On peut exprimer la varia-
tion d’enthalpie d’une réaction de la fagon suivante :
AH = Energies nécessaires 2 la rupture des liaisons existantes (signes positifs) +
Energies libérées par la formation de nouvelles liaisons (signes négatifs)
soit
AH: SN Miasicanc romrnect — ST (Mliaicance farm&sc)

olt 3, est une sommation et D, 1’énergie de liaison par mole de liaisons (D est toujours
affectée du signe positif).
Dans le cas de 1a réaction de formation de HF, on a
AH= DH—H + DF—F - 2DH—F
432 kJ 154 kJ 2 mol X 565 kJ
m mo mol

=1 mol X

+ 1 mol X

= —544 K]

le AH & partir des énergies
on

liaison présentées au tableau 6.4, calculez la
hese du fréon-12, CF,Cl,, 2 partir du méthane,

—> CF;Cly(g) + 2HF(g) + 2HCl(g)

molécules de réactifs pour obtenir des atomes
nes pour former des produits en créant de nou-

atomes produits
itionne toutes les variations d’énergie, confor-

2 les liaisons — Energie libérée au cours de la

pour représenter un processus exothermique.

énergie requise
4 mol x 3K _ 1650 k5
mo.
2 mol x 22K _ 47k
mol
2 mol x 24K _ 506 13
mol

énergie totale requise = 2438 kJ
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Théorie des élec..ons localisés

Jusqu’a présent, nous avons étudié les caractéristiques générales de la théorie de la
liaison chimique et nous avons vu que des propriétés comme la longueur de la liaison
et la polarité pouvaient étre assignées a des liaisons individuelles. Dans la présente
section, nous présentons une théorie spécifique utilisée pour décrire la liaison cova-
lente. Cette théorie est simple : elle doit s’appliquer méme aux molécules trés com-
plexes et pouvoir étre utilisée couramment par le chimiste pour expliquer et organi-
ser la grande variété des phénomeénes chimiques qu’il étudie.

La théorie qui satisfait a ces exigences porte le nom de théorie des électrons
localisés (EL). C’est une théorie selon laquelle une molécule est composée d’atomes
retenus ensemble par le partuge de doublets d’électrons & partir des orbitales des
atomes liés. Les paires d’électrons de la molécule sont situées soit dans I’environ-
nement d’un atome donné, soit dans I’espace qui sépare deux atomes. Les paires
d’électrons qui appartiennent a un seul atome sont appelées doublets libres et ceiles
que deux atomes partagent. doublets liants.

On applique cette théorie des électrons localisés en trois étapes.

1. Description de I’agencement des électrons de valence dans la molécule a 1’aide
des diagrammes de Lewis (voir la section suivante).
2. Prédiction des caractéristiques géométriques de la molécule 2 I’aide de la théorie

de 1a répulsion des paires d’électrons de valence (RPEV). (Voir la section 6.13.)
3. Description des types d’orbitales atomiques utilisées par les atomes pour partager

des électrons ou former des doublets libres. Cette description sera faite au

chapitre 7.









a utilisé quatre électrons pour former les deux liaisons, il reste quatre électrons
(8 — 4) arépartir. Or, pour que leurs configurations électroniques soient semblables a
celle d’un gaz rare, I’hydrogene n’a besoin que de deux électrons (régle du doublet),
alors que 1’oxygene en a besoin de huit (régle de I’octet). Par conséquent, on répartit
les quatre électrons résiduels autour de 1’atome d’oxygene, sous forme de deux dou-
blets libres.

l/\

H—O—H  doublets libres
u

C’est 1a le diagramme de Lewis approprié en ce qui concerne la molécule d’eau.
Chaque atome d’hydrogene possede bien deux électrons et chaque atome d’oxygene,
huit électrons, comme le montre le diagramme ci-dessous.

2e” 8e 2e”

Considérons a présent le dioxyde de carbone.

1. La somme des électrons de valence est
4+6+6=16

2. On forme une liaison entre le carbone et chaque atome d’oxygeéne.
o0—C—0

3. On répartit les électrons résiduels de fagon a ce que chaque atome ait une confi-
guration semblable & celle d’un gaz rare. Dans ce cas, il y a 12 électrons
(16 —4) résiduels. Pour répartir ces électrons, on procede par titonnement. On a six
paires d’électrons a mettre en place. Supposons qu’on assigne trois paires d’élec-
trons & chaque atome d’oxygene : on obtient

: O—C—O :

Est-ce 12 une répartition adéquate ? Pour répondre a cette question, il faut vérifier

les deux points suivants:

a) Le nombre total d’électrons. 1l y a 16 électrons de valence dans ce diagramme, ce
qui est juste.

b) Le respect de la regle de I’octet pour chaque atome. Chaque atome d’oxygéne
posseéde bien huit électrons, mais 1’atome de carbone n’en posséde que quatre. Par
conséquent, ce diagramme de Lewis n’est pas juste.

Comment peut-on alors répartir les 16 électrons dont on dispose pour que chaque
atome possede 8 électrons ? Supposons qu'il y ait deux doublets liants entre 1’atome
de carbone et chaque atome d’oxygene ; dans ce cas, on a

(8008

8 électrons 8 électrons 8 électrons

6.10 Diagrammes de Lewis
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Chaque atome est ainsi entouré de 8 électrons, et le nombre total d’électrons est de
16, ce qui est conforme aux exigences mentionnées ci-dessus. C’est donc 13 le dia-
gramme de Lewis appropri€ relatif au dioxyde de carbone, diagramme dans lequel on
trouve deux liaisons doubles.

Finalement, considérons I’ion CN™ (cyanure).

1. La somme des électrons de valence est

NT—

NOTE

La présence d’une charge négative signifie qu’on doit ajouter un électron.

2. On forme une liaison simple.
C—N
3. On répartit les électrons résiduels de fagon a ce que chaque atome ait une confi-

guration électronique semblable a celle d’un gaz rare. Il existe plusieurs fagons de
répartir les huit électrons résiduels, par exemple

C—N
Ce diagramme est incorrect, car C et N posseédent chacun six électrons et non huit. La
répartition exacte est

[:C=N:1"
(Vérifiez que 1’azote et le carbone possédent bien huit électrons chacun.)

Quand on écrit les diagrammes de Lewis, il importe peu de savoir de quels atomes
proviennent les électrons ; il vaut mieux considérer la molécule comme une nouvelle
entité qui utilise tous les électrons de valence dont elle dispose pour atteindre le plus
bas niveau d’énergie possible™. Les électrons de valence appartiennent donc plutdt &
la molécule qu’aux atomes individuels. 11 suffit ainsi de répartir tous les électrons de
valence de facon a respecter les diverses regles, sans tenir compte de 1’origine de
chaque électron donné.

Ecriture des diagrammes de Lewis

Lewis relatifs a chacune des structures ci-dessous.

it appliquer les trois régles d’écriture des diagrammes de
tilise des lignes pour représenter les doublets de liaison et
les doublets non liants. ou doublets libres. Les résultats
au suivant.

*Dans un certain sens, cette approche permet de corriger le fait que, selon la théorie des électrons loca-
lisés, une motécule n’est que la somme de ses parties — autrement dit, que chaque atome conserve son
identité propre dans la molécule.
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On remarque que, dans ce diagramme, le bore ne posséde que six €électrons. On
peut bien siir lui en affecter huit, 2 la condition toutefois de créer une liaison double;
on obtient alors F-

7 B\
:F: :F:

Des études récentes ont montré que la double liaison pouvait jouer un rdle impor-
tant dans BF;. Toutefois, I’atome de bore dans BF5 se comporte certainement comme
s’1l lui manquait un électron, comme le montre la réactivité de BF; avec des molécules
riches en électrons. par exemple sa réactivité avec NHs, pour former H3NBF;.

H F: H F:

H—N: + B—F: — H7N—B—FZ
H F: H F:

Dans ce composé stable. le bore possede huit électrons de valence.

C’est une des caractéristiques du bore de former des molécules dans lesquelles
son atome est déficient en €lectrons. Par contre, les atomes de carbone, d’azote.
d’oxygene et de fluor respectent & la lettre la regle de I’ octet.

Il existe par ailleurs plusieurs composés dans lesquels certains atomes possedent
plus de huit électrons. On observe notamment ce comportement avec les éléments de
la troisieme période du tableau périodique, et au-dela. Pour bien comprendre ce
phénomene, considérons le diagramme de Lewis relatif a 1’hexafluorure de soufre,
SF¢, une molécule fort connue et trés stable. La somme des électrons de valence est

6 + 6(7) = 48 électrons

En formant des liaisons simples, on obtient le diagramme de gauche :

F ...:F: ...
F\I/F F\|/F

F: o

Puisqu’il a fallu utiliser 12 électrons pour former les liaisons S—F, on a 36 élec-
trons résiduels. Etant donné que 1’ atome de fluor respecte toujours la regle de I’octet,
on attribue a chacun des six atomes de fluor le nombre de doublets nécessaires: on
obtient ainsi le diagramme de droite. Dans ce diagramme, on utilise bien les 48 élec-
trons de valence du SFg, mais 1’atome de soufre possede 12 électrons. Ce nombre
excéde donc le nombre requis par la régle de 1’octet. Comment cela est-il possible ?

Pour répondre a cette question, il faut éwudier les différents types d’orbitales de
valence caractéristiques des éléments des deuxieme et troisieme périodes. Les é1é-
ments de la deuxieéme période ont des orbitales de valence 2s et 2p, et ceux de la
troisieme période, des orbitales de valence 3s. 3p et 3d. Les orbitales 3s et 3p se rem-
plissent au fur et 2 mesure qu’on passe du sodium 4 I’argon, alors que les orbitales 3d
demeurent inoccupées. Par exemple, le diagramme relatif aux orbitales de valence,
pour I’atome de soufre, est

il LI L[]
3p 3d

3s
Selon la théorie des €lectrons localisés, les orbitales 3d peuvent Etre occupées par
des électrons supplémentaires. L’atome de soufre, dans SFg, peut donc posséder
12 électrons : 8 €lectrons occupent I’ orbitale 3s et les 3 orbitales 3p et les 4 électrons
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Dans les molécules PCls et SFe. ce sont les atomes centraux (respectivement P et
S) qui doivent posséder les électrons supplémentaires. Cependant. dans les molécules
constituées de plus d’un atome pouvant accepter plus de huit électrons. il n’est pas
toujours facile de déterminer & quel atome il faut attribuer les électrons supplémen-
taires. Considérons le diagramme de Lewis relatif a 1'ion triiodure, I37, qui possede

3(7Y+ 1 =22 électrons de valence

Lorsqu’on forme des liaisons simples, la molécule prend I’ allure suivante : [—J—
I. Il reste 18 électrons (22 — 4) résiduels. Par titonnement, on en arrive 4 la conclusion
qu’un des atomes d’iode doit posséder plus de huit électrons, mais leqguel ?

La régle a respecter dans un tel cas est la suivante : s”il faut attribuer plus de huit
électrons a un des éléments de la troisiéme période, ou au-dela, ¢’est toujours a
I"atome central gu’on assigne les électrons supplémentaires.

Ainsi, dans le cas de I3 , le diagramme de Lewis est

L=

C’est I’atome d’iode central qui n’est pas régi par la regle de 1’octet. Ce dia-
gramme correspond d’ailleurs fort bien aux propriétés connues de I’ion I3

Diagrammes de Lewis pour les molécules
qui ne respectent pas la régle de Voctet Il

ewis relatif & chaque molécule ou ion ci-dessous.



a) I’atome de chlore (élément de la troisiéme période) peut accepter des €lectrons
supplémentaires.

F:
Cl——F :
F:
b) Tous les atomes respectent la regle de ’octet.
O:

: Xe

O:
O:
¢) Le radon, gaz rare de la sixieme période, peut accepter des électrons supplé-
mentaires.

:Cl— Rn —Cl:
d) Le béryllium a un déficit en électrons.

: Cl—Be—Cl:
e) L’iode possede plus de huit électrons.
|

:Cl él:
Cl/\Cl

Neie bne avnwsicae & B2 ne L KM

Résonance

Il arrive quelquefois qu’on puisse écrire plus d’un diagramme de Lewis (un dia-
gramme qui respecte les reégles étudiées) applicable a une molécule donnée. Consi-
dérons, par exemple, le diagramme de Lewis relatif 4 I’ion nitrate (NO37), qui pos-
sede 24 €lectrons de valence. Pour que chaque atome posséde huit électrons. il faut
une structure semblable a Ia suivante.

Si ce diagramme représente adéquatement les liaisons dans NOs™, cela signifie
qu’'il existe deux types de liaison N—O dans cette molécule : une liaison plus courte
(liaison double) et deux liaisons plus longues identiques (liaisons simples). Les
résultats des expériences révelent cependant qu’on ne retrouve, dans NOs™, qu’un
seul type de liaison N—O, dont la longueur et la force ont des valeurs situées entre

6.12 Résonance
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celles d’une liaison simple et celles d’une liaison double. Par conséquent, méme si le
diagramme ci-dessus satisfait aux reégles d’écriture d’un diagramme de Lewis, il ne
refléte pas la réalité en ce qui concerne les liaisons dans NO5™. Cela pose un sérieux
probleéme; la théorie doit donc &tre modifiée.

Considérons le diagramme de Lewis. Il n’y a aucune raison d’assigner a un atome
d’oxygeéne en particulier la liaison double. En fait. il existe trois diagrammes pos-
sibles.

:?: :?:
N N
RV N 7 \: -/ \
0. 0. :Q/ O ) \Q:

Est-ce que I’un de ces diagrammes représente adéquatement la liaison dans
NO3~? Non, car NO3™ ne possede pas une liaison double et deux liaisons simples; il
possede trois liaisons équivalentes. Pour surmonter cette difficulté, on suppose que la
description exacte de NOs™ n’est donnée par aucun des trois diagrammes de Lewis.
mais qu’elle I’est uniquement par la superposition des trois diagramimes.

I’ion nitrate n’existe pas sous 1’une ou 1’ autre de ces formes extrémes, mais plutot
sous une forme qui est la moyenne de ces trois diagrammes. On dit qu’il y a réso-
nance quand on peut écrire plus d’un diagramme de Lewis pour une molécule don-
née. La structure électronique de la molécule correspond 4 la moyenne des struc-
tures de résonance. Pour représenter une telle situation, on utilise en général des
fleches a deux pointes.

N —>
~ SN N - -
o] o: 0" Yo o o

NOTE

Dans toutes ces structures de résonance, la disposition des noyaux demeure la méme,
seul I'emplacement des électrons differe. Les fléches ne signifient pas que les
molécules passent d’une structure de résonance a une autre; elles représentent sim-
plement le fait que la structure réelle est une moyenne de ces trois structures de réso-
nance.

Le concept de résonance est nécessaire parce que, selon la théorie des électrons
localisés, les €lectrons sont situés entre une paire donnée d’atomes. L.a nature, cepen-
dant, ne fonctionne pas de cette facon: les €lectrons sont en fait délocalisés; ils peu-
vent se déplacer dans 1’ensemble de la molécule. Dans 1I’ion NOs™, les électrons de
valence sont situés de telle facon que les trois liaisons N—O sont équivalentes. Le
concept de résonance compense en fait les déficiences des hypotheses de la théorie
des électrons localisés. Cependant, cette théorie est si utile qu’on préfere la conser-
ver et lui adjoindre le concept de résonance pour expliquer I’existence d’especes
comme NO5™.

Structures de résonance

€lectrons dans 1’anion nitrite, NO,~, a I’aide de la théorie
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Adoptons la procédure habituelle pour écrire le diagramme de Lewis relatif a I’ion
NO;~.

Dans I'ion NO,—, il y a 5 + 2(6) + 1 = 18 électrons de valence. En repérant les liaisons
simples, on obtient la structure suivante :

O—N—0

On peut répartir les (18 —4) = 14 électrons résiduels de 1a fagon suivante :

On constate que, dans ce cas, il y a résonance, puisqu’on peut écrire deux dia-
grammes de Lewis équivalents. La structure électronique de cette molécule n’est
représentée correctement par aucune des structures de résonance; elle I’est plutét
ipar la moyenne des deux. 11 y a en fait deux liaisons N—O équivalentes, chacune
| I’elles étant intermédiaire entre une liaison simple et une liaison double.

Nt bae cwvnwslonn & RR & L LMY

Molécvles d nombre impair d’électrons

Il existe relativement peu de molécules formées de non-métaux qui contiennent un
nombre impair d’électrons. L’ oxyde nitrique, NO, formé quand I’azote et I’oxygene
réagissent a haute température dans les moteurs automobiles, en est un exemple
courant. L’ oxyde nitrique émis dans I’ air réagit immédiatement avec ]’ oxygéne pour
former du dioxyde d’azote gazeux, NO;, une autre molécule a nombre impair d’élec-
trons.

La théorie des électrons localisés étant basée sur des doublets d’électrons, on peut
difficilement 1’appliquer & des molécules & nombre impair d’électrons. Pour expli-
quer ’existence de telles molécules, il faut recourir & une théorie plus complexe.

Charge formelle

Les molécules ou ions polyatomiques qui contiennent des atomes ayant des €électrons
excédentaires (plus que n’en admet la régle de 1’octet) ont souvent plusieurs dia-
grammes de Lewis non équivalents, et chacun d’eux respecte les regles d’écriture de
ces diagrammes. Par exemple, comme nous le verrons en détail plus loin, I’ion sul-
fate a un diagramme de Lewis comportant uniquement des liaisons simples et
plusieurs diagrammes de Lewis qui contiennent des liaisons doubles. Comment
choisir parmi les nombreux diagrammes de Lewis possibles celui (ou ceux) qui décrit
le mieux les liaisons réelles dans 1’ion sulfate ? Une des fagons de procéder consiste
4 évaluer la charge de chacun des atomes dans les différents diagrammes possibles et
a utiliser ces charges comme critéres pour choisir le diagramme le plus appropri€.
Nous verrons plus loin comment procéder, mais d’abord il faut convenir de la mé-
thode & utiliser pour assigner les charges atomiques dans une molécule.

Pour évaluer les charges dans les diagrammes de Lewis, on utilise le concept de
charge formelle. La charge formelle d’un atome dans une molécule est la différence
entre le nombre d’électrons de valence sur un atome neutre et le nombre d’électrons
de valence assignés a cet atome dans la molécule.
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Par conséquent, pour déterminer la charge formelle d’un atome donné dans une
molécule, il nous faut deux renseignements :

1. le nombre d’électrons de valence sur 1'atome neutre libre (lequel a une charge
nette de zéro parce que le nombre d’électrons est égal au nombre de protons);

2. le nombre d’électrons de valence «appartenant» a I’atome dans la molécule.

On compare ensuite ces deux nombres. Si, dans la molécule, I’atome a le méme
nombre d’électrons de valence qu’a 1’état libre, les charges positive et négative s’an-
nulent, et la charge formelle est zéro. Par contre, si I’atome a un électron de valence
de plus dans 1a molécule que dans 1’atome libre, sa charge formelle est de —1, et ainsi
de suite. Dés lors, on peut définir la charge formelle sur un atome dans une molécule
de la facon suivante :

Charge formelle = (Nombre d’électrons de valence sur 1I’atome neutre) —

(Nombre d’électrons de valence assignés a 1’atome dans la molécule)

On assigne les électrons de valence d’une molécule aux divers atomes en sup-

posant que :
1. les doublets libres appartiennent aux atomes qui les portent;
2. les doublets liants sont répartis équitablement entre les deux atomes de la liaison.

Donc, le nombre d’électrons de valence assignés 2 un atome donné est calculé de
la facon suivante :

(Electrons de valence),gsignes = (Nombre d’électrons dans les doublets libres)

+ 4 (Nombre d’électrons partagés)

Pour illustrer la facon de calculer la charge formelle, nous utiliserons deux dia-
grammes de Lewis pour I’ion sulfate. qui posseéde 32 électrons. Pour le diagramme
de Lewis suivant:

chaque atome d’oxygene possede six électrons dans ses doublets libres et partage un
doublet avec 1’atome de soufre. En utilisant les suppositions précédentes, on assigne
a chaque oxygene sept électrons de valence :

Electrons de valence pour chaque atome d’oxvegne =6 + 2(2)=7

Charge formelle sur Poxvetne =6 -7 = -1

La charge formelle sur chaque oxygene est de —1.



Pour I’atome de soufre, il n’y a aucun doublet libre, mais seulement huit électrons
partagés avec les atomes d’oxygene. Par conséquent, pour le soufre,

Les électrons de valence assignés au soufre = 0 + 5(8) =4

Charge formelle sur I’atome de soufre = 6 — 4 =2

Voici un deuxieme diagramme de Lewis possible:

Dans ce cas, les charges formelles sont les suivantes:
Pour les atomes d’oxygeéne participant a une liaison simple :
Electrons de valence assignés = 6 + +(2) =7
Charge formelle =6 -7 =-1
Pour les atomes d’oxygéne participant a des ligisons doubles :

Electrons de valenre accionde =4 + Legy = 6

Charge formelle=6-6=0
Pour I’atome de soufre :
Electrons de valence assignés =0 + %(12) =6
Charge formelle=6-6=0
Pour choisir le bon diagramme de Lewis, convenons de deux principes fonda-
mentaux concernant les charges formelles:

1. Les atomes d’une molécule ont tendance a prendre la charge formelle le plus pres
de zéro possible.

2. Toute charge formelle négative sera considérée comme appartenant a 1’atome le
plus électronégatif.

On peut utiliser ces principes pour évaluer les deux diagrammes de Lewis de I’ion
sulfate donné. Fait a noter, dans la structure ot il n’y a que des liaisons simples,
chaque atome d’oxygéne a une charge formelle de 1, alors que I’atome de soufre a
une charge formelle de +2. Par contre, dans la structure ot il y a deux liaisons dou-
bles et deux liaisons simples, le soufre et deux atomes d’oxygene ont une charge
formelle de 0, alors que les deux autres atomes d’oxygéne ont une charge formelle de
-1. Si I’on se base sur les principes admis précédemment, la structure ayant deux
doubles liaisons serait la plus probable: fes charges formeiles sont les plus basses et

6.12 Résonance

281






Pour terminer, voici quelques mises en garde a ne pas oublier concernant la charge
formelle. Premi¢rement, les charges formelles constituent une estimation de la
charge; elles ne devraient pas étre considérées comme des charges atomiques réelles.
Deuxiémement, I’évaluation des diagrammes de Lewis a partir de la notion de charge
formelle peut mener & des prédictions erronées. Il faut se baser sur des expériences
pour décider en dernier ressort de la meilleure description des liaisons dans une
molécule ou un ion polyatomique.

Structure moléculaire : théorie RPEV

La structure d’une molécule permet d’en expliquer en grande partie les propriétés
chimiques. Ce fait est particuliérement important dans le cas des molécules
biologiques ; une légere modification de la structure d’une grosse biomolécule peut
en effet rendre cette derniére totalement inutile pour une cellule; elle peut méme
transformer une cellule normale en cellule cancéreuse.

Il existe de nos jours de nombreuses méthodes qui permettent de déterminer la
structure moléculaire, c’est-a-dire 1’agencement tridimensionnel des atomes dans
une molécule. On doit recourir & ces méthodes pour obtenir des renseignements pré-
cis concernant la structure d’'un composé. Cependant, il est souvent utile de prédire
la structure moléculaire approximative d’'une molécule. Dans cette section, nous
présentons une théorie simple qui permet d’adopter une telle approche. Cette théorie,
appelée théorie de la répulsion des paires d’électrons de valence (RPEV), permet
de prédire les caractéristiques géométriques des molécules formées de non-métaux.
Le postulat fondamental de cette théorie est le suivant: [’agencement des électrons
d’un atome donné correspond a celui pour lequel la répulsion entre les doublets
d’électrons de valence est minimale. Cela signifie en fait que les doublets liants et
non liants, autour d’un atome donné, sont situés aussi loin que possible les uns des
autres. Pour bien comprendre cette théorie, considérons d’abord 1a molécule BeCl,,
dont le diagramme de Lewis est le suivant:

:Cl—Be—Cl:

On voit que ’atome de béryllium posséde deux paires d’électrons. Comment
peut-on disposer ces doublets d’électrons pour qu’ils soient situés le plus loin pos-
sible I’un de 1’autre, autrement dit pour que leur répulsion soit minimale ? C’est, cela
va de soi, en placant les deux doublets de chaque c6té de I’atome de béryllium, a
180° I’un de I’autre.

___Be_
2
180°
C’est 1a I’éloignement maximal qui existe entre deux doublets d’électrons. Une
fois qu’on a déterminé la disposition optimale des doublets d’électrons autour de
I’atome central, on peut déterminer avec davantage de précision la structure molécu-
laire du BeCl,, c’est-a-dire les positions respectives des atomes. Puisque I’atome de

béryllium partage chaque doublet d’électrons avec un atome de chlore, la molécule a
une structure linéaire, dont I’angle de liaison est de 180°.

Cl—Be—Cl
A

180°
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Figure 6.14

Structure moléculaire du méthane.
A cause de la disposition tétraé-
drique des doublets d"électrons,
les atomes d’hydrogéne sont situés
aux quatre coins du tétraédre.

Considérons a présent la molécule BF;, dont le diagramme de Lewis est le sui-
vant:

: I—l?:
:F—B—F:
Ici, I’atome de bore est entouré de trois doublets d’électrons. Comment peut-on

placer ces doublets pour que leur répulsion réciproque soit minimale ? En les plagant
4 120° I'un de I’autre.

|« J20°
B
Puisque I’atome de bore partage chaque doublet d’électrons avec un atome de
fluor, la structure moléculaire est la suivante :

F
|« J20°
B
PN
F F
On dit que cette molécule a une structure plane triangulaire.
Considérons finalement la molécule de méthane, dont le diagramme de Lewis est

le suivant:
H

I
H—?—H
H
Il y a quatre doublets d’électrons autour de I’atome de carbone central. Quelle dis-

position correspond 4 une répulsion minimale ? Essayons d’abord une structure plane
carrée.

L’atome de carbone et les doublets d'électrons étant situés dans un méme plan,
I"angle entre chaque doublet est de 90°.

Existe-t-il un agencement pour lequel les angles sont supérieurs 2 90°, ¢’ est-a-dire
pour lequel les doublets d’électrons sont encore plus éloignés les uns des autres?
Oui. dans une structure tétraédrique. les angles sont d’environ 109.5°.

\ 109,5° ,//if \\
G e N\
\ ETTON
N ////7

On peut montrer que cet agencement des doublets est celui qui permet d’obtenir
I’éloignement maximal. Donc, chaque fois qu’il y a quatre doublets d’électrons
autour d’un atome, la structure est tétraédrique.

Maintenant qu’on connait I’agencement qui permet d’obtenir la répulsion mini-
male, on peut déterminer les positions relatives des atomes et, par conséquent, la
structure moléculaire de CH,. Dans le méthane, I’atome de carbone partage chacun
des doublets d’électrons avec un atome d’hydrogene. Par conséquent, les atomes
d’hydrogene sont placés de la fagon illustrée a la figure 6.14 : 1a molécule a une struc-
ture tétraédrique, et I’atome de carbone est I’atome central.



Il est important de ne pas oublier que, selon le principe fondamental de la théorie
RPEV, il faut déterminer quel agencement des doublets d’électrons autour de I’atome
central permet de réduire au maximum les forces de répulsion. Apres quoi, on peut
trouver la structure moléculaire, puisqu’on sait comment I’atome central partage les
doublets d’électrons avec les atomes périphériques. En fait. pour prédire la structure
d’une molécule a I’aide de la théorie RPEV, il faut suivre les étapes résumées ci-
dessous.

Ecrire le diagramme de Lewis relatif & la molécule en question.

Calculer le nombre de paires d’électrons et les disposer de facon & ce que leur répul-
sion soit minimale (autrement dit, placer les doublets aussi loin que possible les uns
des autres).

Déterminer la position des atomes en fonction de celle des doublets d’électrons.

Nommer la structure moléculaire en se rappelant qu’elle tire son nom de la position
des atomes et non de celles des doublets.

Utilisons donc cette approche pour prédire la structure de I’ammoniac, NHj.

Ecrire le diagramme de Lewis.

H—i'\}—H
H

Calculer le nombre de doublets d’électrons et les disposer de fagcon & ce que leur
répulsion soit minimale. La molécule NH; posséde quatre paires d’électrons: trois
doublets liants et un doublet non liant, ou libre. Lors de I’étude de la molécule de
méthane, nous avons vu que I’éloignement maximal de quatre doublets d’électrons
était assuré par une structure tétraédrique (voir la figure 6.15a).

- doublet libre

a) b)
Figure 6.15

a) Disposition tétraédrique des doublets d’électrons autour de I'atome d’'azote
dans la molécule d’'ammoniac. b) Trois des doublets d'électrons présents autour
de I'atome d’azote proviennent d’un partage d’électrons entre cet atome et un
atome d’hydrogéne, le quatriéme étant un doublet libre. Méme si la disposition
des doublets d’électrons est de forme tétraédrique, comme dans la molécule de
méthane, les atomes d'hydrogéne de la molécule d’'ammoniac n’occupent que
trois des sommets du tétraédre; le quatriéme sommet est occupé par le doublet

libre.

6.13 Structure moléculaire : théorie RPEV
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a)

b)
Figure 6.18

a) Dans un doublet liant, les élec-
trons sont partagés par deux
noyaux. b] Dans un doublet libre,
les deux électrons ne sont voisins
que d'un seul noyau; ils occupent
en général davantage d'espace

autour de I'atome.

structure tétraédrique
du cation PC1,*

Apres ces observations, il faut ajouter une précision au postulat fondamental de la
théorie RPEV : un doublet libre exige davantage d’espace qu’un doublet liant et a
tendance a réduire Uangle entre les doublets liants.

Jusqu’a présent, nous n’avons étudié que des atomes centraux qui possedent deux,
trois ou quatre doublets d’€lectrons (voir le tableau 6.6). Dans le cas d’atomes qui
possedent cing doublets d’électrons, on peut placer les doublets de plusieurs fagons;
toutefois, la structure qui correspond & la répulsion minimale est la structure
bipyramide a base triangulaire, dans laquelle on trouve deux angles différents : 90°
et 120°. Comme son nom I’indique, la structure formée par la disposition des dou-
blets correspond & deux pyramides triangulaires réunies par leurs bases. Dans le cas
d’un atome qui possede six doublets d’électrons, ces derniers sont répartis aux som-
mets d’une structure octaédrique: ils forment avec I’atome central. et entre eux,
des angles de 90° (voir le tableau 6.6).

Pour déterminer la structure géométrique des molécules a 1’aide de la théorie
RPEYV, il faut se rappeler quelle forme géométrique correspond le mieux a un nombre
donné de doublets d’électrons de valence.

Prédiction de la structure moléculaire 1l

:c un exces de chlore gazeux, il y a formation de pen-
. A Pétat gazeux et a I’état liquide, cette substance est

a I’état solide, toutefois, elle consiste en un mélange
disez la structure géométrique de PCls, de PCly* et de

slatif au PCls, (voir le diagrammie dans la marge). La
Slectrons autour de I’atome de phosphore exige une
riangulaire (voir le tableau 6.6). Avec cing atomes de
molécule de forme bipyramidale & base triangulaire:

Cl

///
-

cl
- |
Cl=—p |
C

—

v ~

[~
-
-

Cl

1

"al’ion PCly* [5 + 4(7) — 1 = 32 électrons de valence]
1s I’ion PCly*, la présence de quatre doublets d’élec-
hosphore exige une structure tétraédrique. Puisque
r un atome de chlore, le cation PCl;* a une structure

‘al’ion PClg |5 + 6(7) + 1 = 48 électrons de valence]

- I('?.li" '
'(.:.l\IID/C.I'
A e
(.:.l :C]:(.:.l'









On peut également appliquer la théorie RPEV & des molécules ou a des ions qui
posseédent des doublets libres. Considérons, par exemple, I’ion triiodure, Is~, dont le
diagramme de Lewis est le suivant:

[ii-i ]

L’atome d’iode central étant entouré de cing doublets d’électrons, il faut recourir
A une structure bipyramidale & base triangulaire. La figure 6.20 illustre plusieurs dis-
positions possibles des doublets libres: en a) et en b), I’angle entre les doublets libres
estde 90°; en c), tous les angles entre les doublets libres sont de 120°. C’est donc la
structure ¢) qui satisfait le mieux aux exigences énumérées ci-dessus. La structure
moléculaire de I3~ est donc linéaire.

[I—I—I}-

Théorie RPEV et liaisons multiples

Jusqu’a présent, nous n’avons pas appliqué la théorie RPEV aux molécules 2 liaisons
multiples. Pour déterminer si cela est possible, considérons I’ion NOs~, dont on peut
décrire la structure électronique a I’aide des trois structures de résonance suivantes:

M v ¢
/7 '\ N
4 :0 :Q: N

;0% 10: Kol 0.

L’expérience montre que la structure de I’ion NO; est plane triangulaire et que ses
angles de liaison sont de 120°.

120°

#

Y

Une telle structure correspond a celle d’un atome entouré de trois doublets d’élec-
trons ; autrement dit, selon la théorie RPEV, une liaison double équivaut a un doublet
d’électrons, ce qui est logique, puisque les deux doublets d’électrons d’une liaison
double ne sont pas des doublets indépendants. Pour former une liaison double, les
deux doublets doivent €tre situés entre les noyaux des deux atomes. En d’autres
termes, la liaison double joue le role d’un foyer unique de densité électronique qui
repousse les autres doublets d’électrons. Or, il en est également ainsi pour les liaisons
triples. On peut donc formuler une autre régle générale: selon la théorie RPEV, une
liaison multiple équivaut & un doublet d’électrons effectif.

En examinant la structure moléculaire de I’ion nitrate, on remarque un autre point
important : quand une molécule est représentée par des structures de résonance, on
peut utiliser n’importe laquelle de ces structures pour prédire la structure molécu-
laire selon la théorie RPEV. A 1’exemple 6.14, on utilise ces régles.
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b)

©)
Figure 6.20

Trois dispositions possibles des
doublets d’électrons dans I'ion I3~
C’est en ¢) que la disposition est la
plus probckﬂe; elle seule, en effet,
permet aux doublets libres d’éviter
des inferactions & 90°.















296

Chapiire Six  Liisons chimiques: concepts généroux

Le pourcentage de caractere ionique du lien d’une molécule XY se définit ainsi:

Pourcentage de caractére ionique =
Valeur expérimentale du moment dipolaire de X - Y 100
Valeur théorique du moment dipolaire de X*Y~ cent

L’ électronégativité est la capacité relative d’un atome d’une molécule d’attirer &
lui les électrons partagés dans une liaison. C’est la différence d’électronégativité
entre les atomes qui participent & une liaison qui détermine la polarité de cette liai-
son. I’agencement spatial des liaisons polaires détermine la polarité globale, ou
moment dipolaire, d’une molécule.

Les molécules stables contiennent en général des atomes dont les orbitales de
valence sont remplies. La liaison d’atomes de non-métaux entraine la création
d’orbitales de valence dont la configuration électronique est semblable a celle d’un
gaz rare, & cause de la formation d’une liaison covalente. On obtient le méme résul-
tat lorsqu’un métal typique transfere des électrons & un non-métal pour former des
ions.

La taille des ions est fort différente de celle des atomes d’origine. Les cations sont
plus petits que I’atome d’origine parce qu’ils ont perdu des électrons, alors que les
anions sont plus gros parce qu’ils en ont gagné. En général, la taille d’un ion aug-
mente au fur et & mesure qu’on progresse dans un groupe. La taille des ions isoélec-
troniques (ceux qui poss¢dent le méme nombre d’électrons) diminue au fur et &
mesure que la valeur de Z augmente.

Iénergie de réseau est la variation d’énergie qui accompagne 1’ empilement des
ions gazeux pour former un solide ionique. L’énergie de liaison, c’est-a-dire I’éner-
gie nécessaire pour rompre une liaison covalente, varie en fonction du nombre de
doublets d’électrons de liaison. Une liaison simple comporte un seul doublet élec-
tronique, une liaison double, deux doublets et une liaison triple, trois doublets. On
peut utiliser les valeurs des énergies de liaison pour calculer la variation d’enthalpie
d’une réaction.

Le diagramme de Lewis relatif & une molécule indique de quelle fagon les élec-
trons de valence sont répartis entre les atomes. La regle du doublet (pour I’hy-
drogene) et la regle de I’octet (pour les éléments de la deuxieme période) correspon-
dent au fait que les atomes cherchent & remplir leurs orbitales de valence. Les
éléments de la troisieme période, ou au-dela, peuvent parfois posséder plus de huit
électrons parce que leurs orbitales d sont inoccupées.

Parfois, plusieurs diagrammes de Lewis équivalents peuvent étre produits pour
une molécule donnée, ce dont rend compte le concept de résonance. Dans de tels cas,
la structure électronique réelle est celle qui résulte de la superposition des différentes
structures de résonance.

Quand plusieurs diagrammes de Lewis non équivalents peuvent décrire une
molécule, on recourt & la notion de charge formelle pour choisir le(s) diagramme(s)
le(s) plus approprié(s). La théorie RPEV permet de prédire les caractéristiques
géométriques des molécules constituées de non-métaux. Selon le postulat fonda-
mental de cette théorie, la disposition des électrons autour d’un atome donné est
déterminée par 1’agencement qui réduit au minimum la répulsion entre les doublets
d’électrons.
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énergie de liaison
liaison ionique
composé ionique

loi de Coulomb
longueur de la liaison
liaison covalente

liaison covalente polaire

Section 6.2
électronégativité
Section 6.3

moment dipolaire
Section 6.4

ions isoélectroniques

Section 6.5
énergie de réseau

Section 6.8
liaison simple
liaison double
liaison triple

Section 6.9

théorie des électrons
localisés (EL)

doublets libres

doublets liants ou de
liaison

Section 6.10

diagramme de Lewis

régle du doublet

regle de I’ octet

Section 6.12

résonance

1.

6.

7.

Expliquez la variation de |I"électronegativite gans une peroac
et dans un groupe du tableau périodique. Comparez cette
variation avec celles de I’énergie d’ionisation et du rayon
atomique. Comment sont-elles reliées ?

Soit un composé ionique AB. Les charges sur les ions peuvent
étre: +1, -1; 42, -2; +3; -3, etc. Quels sont les facteurs qui
dictent la charge d"un ion dans un composé ionique ?

En vous servant du seul tableau périodique, prédisez I'ion le
plus stable de chaque atome suivant: Na, Mg, Al, S, Cl, K, Ca
et Ga. Placez-les par ordre décroissant de rayon et expliquez la
variation du rayon. Comparez vos prédictions aux valeurs
présentées & la figure 6.7.

L’énergie de la liaison C—H est d’environ 413 kJ/mol dans
CHj, mais de 380 kJ/mol dans CHBr3. Bien que ces valeurs
soient relativement voisines, elles n’en sont pas moins dif-
férentes. Est-ce que le fait que I’énergie de liaison soit plus
faible dans CHBr3 s’explique ? Dites pourquoi.

Soit I’énoncé suivant : «Puisque [’oxygene cherche & avoir
deux charges négatives, la deuxieme valeur d’affinité élec-
tronique est plus négative que la premiére.» Indiquez tout ce
qui dans cet énoncé est correct. Indiquez tout ce qui est incor-
rect. Corrigez I’énoncé et expliquez.

Dans quel ion la longueur de liaison est-elle la plus grande,
NO, ou NO;3~ 7 Expliquez.

Les structures de résonance permettent de mieux décrire les
ions suivants. Ecrivez ces structures de résonance et, a I’aide

10.

12.

14.
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Questions

structure de résonance
charge formelle

Section 6.13

structure moléculaire

théorie de la répulsion des
paires d’électrons de
valence (RPEV)

structure linéaire

structure plane triangulaire

structure tétraédrique

structure pyramidale & base
triangulaire

structure bipyramidale & base
triangulaire

structure octaédrique

structure plane carrée

de la notion de charge formelle, décidez quel diagranime de
Lewis représente le mieux chacun de ces ions.

a) NCO- b) CNO~

Vous attendriez-vous & ce que I’€lectronégativité du titane soit
la méme dans les espéces suivantes: Ti, Ti?*, Ti** et Ti**?
Expliquez.

Les secondes valeurs d’affinité électronique pour 1’oxygéne et
le soufre sont défavorables (endothermiques). Expliquez.

Quelle est la différence entre les termes de chacune des paires
suivantes ?

a) Electronégativité et affinité électronique.

b) Liaison covalente et liaison covalente polaire.

¢) Liaison covalente polaire et liaison ionique.

Définissez le terme «isoélectronique». Pourquoi vaut-il
mieux, quand on compare la taille des ions d’éléments d’une
période donnée du tableau périodique, comparer les espéces
isoélectroniques ?

Expliquez les termes « résonance » et « électrons délocalisés ».
Quelles sont les deux exigences auxquelles doit satisfaire une
molécule pour étre polaire ?

Justifiez la régle de I’octet en termes d’orbitales.
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Ligisons chimiques et éledronégativité

16.

18.

20.

22.

Sans consulter la figure 6.3, placez par ordre croissant d’élec-
tronégativité chacun des éléments des groupes suivants.

a) C,N, 0.

b) S, Se, CL

¢) Si. Ge, Sn.

d) T1, S, Ge.

Sans recourir 4 la figure 6.3, placez par ordre croissant d’€lec-
tronégativité chacun des éléments des groupes suivants.

a) Na, K, Rb. ¢) F Cl, Br.

b RO, Ga. d) S,0,F

:onsulter la figure 6.3, prédisez quelle liaison, dans
chacun des groupes suivants, est la plus polaire.
a) C—F, Si—F, Ge—F.
b) P—Cl, S—CL
¢) S—F S—Cl, S—Br.
d) Ti—Cl, Si—Cl, Ge—Cl.
Sans recourir & la figure 6.3, prédisez quelle liaison dans
chacun des groupes suivants sera la plus polaire.
a) C—H, Si—H, SN—H. ¢) ¢—OouSi—O.
b) Al—Br, Ga—Br, In—Br, TI—Br. d) O—F ou O—CL

nez les exercices 15 et 17, en utilisant cette fois les
valeurs de I’électronégativité des éléments présentées a la
figure 6.3. Comparez les réponses avec celles des exercices 15
et 17.
Reprenez les exercices 16 et 18, en recourant cette fois aux
valeurs d’électronégativité des éléments données a la figure
6.3. Les réponses concordent-elles ?

tronégativité de 1’hydrogéne se situe entre celle du bore
et celle du carbone, et est identique & celle du phosphore.
Sachant cela, placez, par ordre décroissant de polarité, les
liaisons suivantes: P—H, O—H, N—H, F—H, C—H.
Placez par ordre croissant de leur caractere ionique les liaisons
suivantes : N—O, Ca—0, C—F, Br—Br, K—F

fons et composés ioniques

24.

26.

Ecrivez les configurations électroniques pour I'ion le plus
stable formé par chacun des €léments suivants: Rb, Ba, Se et I.

Ecrivez les configurations électroniques pour I’ion le plus
stable formé par chacun des é€léments suivants : Te, Cl, Sr et Li.

z les configurations électroniques pour :
a) les cations Mg?*, K* et Al**:
b) les anions N3, 0%, F- et TeZ".
Ecrivez les configurations électroniques pour :
a) les cations Sr2*, Cs*, In* et PbZ*;
b) les anions P3-, S>~et Br.

28.

30.

32.

34.

les ions suivants, repérez ceux dont la configuration
électronique est semblable & celle d’un gaz rare.
a) FeZ*, Fe¥*, Sc3+, Co3+.
b) TI*, TeZ-, Cr3*.
¢) Pu*t, Ce*, Ti*.
d) BaZt, P>+, Mn?*,

Lequel des ions suivants a la configuration électronique d’un
gaz rare ?

a) CrZ+, Cr3*, Mo?*.
b) Eut, HF*, Zn?*.

¢ O, N, F-.
d) Cs*, Mg*, Al*.

iz trois ions qui ont une structure €lectronique semblable
a celle du néon. Placez-les par ordre croissant de taille.

Donnez trois ions dont la structure isoélectronique est sem-
blable & celle de I’argon. Placez ces ions par ordre croissant de
taille.

chacun des groupes suivants. placez les atomes et les
ions selon 1’ordre décroissant de taille.
a) Cu, Cu*, Cu?*.
b) Ni2+, Pd?*, Pt2*.
© 0%, 8%, Se*.
d) La**, Eu*, Gd**, Yb*+.
e) Te? I, Xe, Cs*, Ba2t, La3+.

Dans chacun des groupes suivants, placez les atomes ou les
ions par ordre décroissant de taille.

a) Co, Co*, Co?*, Co**.

b) N, N-, N, N+,

¢) F,CI, Br.

d) S, Cl, K+, Ca?*.

e) Ti2+, Fe?+ NiZ*, Zn?*.

ez la formule empirique des composés ioniques formés
a partir des paires d’éléments ci-dessous. Nommez chacun de
ces composes.
a) LietN.
b) Gaet O.
¢) RbetClL
d) BaetS.

Prédisez les formules empiriques des composés ioniques for-
més des paires d’éléments suivants et nommez-les.

a) Alet CL

b) Naet O.

¢ SretE

d) CaetS.

1 des composés de chacune des paires de substances
ioniques suivantes possede 1’énergie de réseau la plus impor-
tante ? Justifiez votre réponse.

a) NaCl, KCL

b) LiF, LiCL

¢) Mg(OH),, MgO.
d) FG(OH)2, FC(OH)3
e) NaCl, Na,O.

f) MgO, BaS.
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La structure du glucose, CoH 20, est:

La navette spatiale met a profit pour se propulser I’oxydation
de la méthylhydrazine par le tétroxyde de diazote :

SNLO4(D) + 4N H2CH3()) —— 12H0(g) + 9Na(g) + 4CO4(g)
Utilisez les énergies de liaison pour évaluer la valeur de AH
pour cette réaction. Les structures des réactifs sont les sui-
vantes:

o) 0
N Y H_ _H
N N + N—N
/ N
o 0 H,C H

Diagrammes de Lewis et résonance

52.

Fcrivez le diagramme de Lewis qui respecte la régle de 1’octet
pour chacune des substances suivantes.

a) HCN

b) PH;

¢) CHCl;

d) NH,*

e) H,CO

f) SeF,

g) CO;

h) O,

i) HBr

A I’exception de HCN et de H,CO, le premier atome indiqué
est ’atome central. Dans les cas de HCN et de H,CO. ¢’est le
carbone qui est I’atome central.

Ecrivez le diagramme de Lewis relatif & chacune des

molécules et & chacun des ions suivants en respectant la régle

de I’octet. Dans chaque cas, le premier atome mentionné est

I’atome central.

a) POCl;. SO47~. XeQq, PO, ClO4~

b) NF;, SO3%, PO3>~, Cl105~.

C) CIOZ, SC]Z, PClzf.

d) Compte tenu des réponses obtenues en a), b) et c), quelles
conclusions peut-on tirer en ce qui concerne la structure
des especes isoélectroniques qui contiennent le méme
nombre d’atomes et le méme nombre d’électrons de
valence ?

z les diagrammes de Lewis relatifs aux molécules sui-
vantes, dont I’atome central ne respecte pas la régle de I'octet :
PFs, BeH,, BH3, Brs, SF,4, XeFy, CIF; et SF(7

54.

56.

58.

60.

62.

Le CIF; et le BrF3 sont tous deux utilisés pour fabriquer du
UFg, dans la production du combustible nucléaire. Ecrivez les
diasrammes de Lewis pour CIF; et BrF;.

iz le diagramme de Lewis des ions suivants. Ecrivez
toutes les structures de résonance, le cas échéant.
a) NO,~, NO;5~.
b) OCN~. SCN~. N5~
(Le carbone est I’atome central de OCN- et de SCN—.)

Parmi les principaux polluants atmosphériques, on trouve
I’ozone, le dioxyde de soufre et le trioxyde de soufre. Ecrivez

les diagrammes de Lewis relatifs & ces trois molécules.
Indiauez toutes les structures de résonance, le cas échéant.

slécule de benzeéne, CgHg, est constituée d’un cycle
formé de six atomes de carbone liés chacun 4 un atome d’hy-
drogene. Fcrivez le diagramme de Lewis relatif au benzéne, y
compris les structures de résonance.

Le borazole, B;N3Hg, est souvent appelé «benzeéne inor-
ganique ». Ecrivez les diagrammes de Lewis relatifs au bora-
zole. Le borazole est une molécule comportant un cycle de six
atomes, dans laquelle les atomes de bore alternent avec les
atomes d’azote.

L qu’il n’existe que trois isomeres du dichlorobenzéne,
C¢H,Cl,, milite fortement en faveur de 1’adjonction du con-
cept de résonance a la théorie des électrons localisés.
Expliquez pourquoi il faut introduire ce concept de résonance.

Soit les longueurs de liaison suivantes :
C—0O 143 pm
c—0 123 pm
C=0 109 pm

Dans le cas de 1’ion CO4>. les trois liaisons C—O sont iden-
tiques et leur longueur est de 136 pm. Expliquez pourquoi.

- les espéces suivantes par ordre décroissant de longueur
de 1a liaison carbone-oxygerne.
CO, CO,, CO3%, CH30H
Placez-les par ordre croissant de force de la liaison carbone-
oxygene. (CH;0H existe sous forme de Hy;C—OH.)

Placez les espéces suivantes par ordre croissant de longueur de
la liaison azote-oxygene.

H-NOH, N,O, NO*, NO;~, NO5™.

(H,NOH existe sous forme de H,N—OH.)

Charge formelle

64.

Utilisez le concept de charge formelle pour justifier que. dans
BFs3, la regle de I’octet n’est pas respectée.

Utilisez le concept de charge formelle pour expliquer
pourquoi la molécule CO a un moment dipolaire plus faible
aue celui que justifierait I’€lectronégativité.

z les diagrammes de Lewis respectant la régle de I"octet
pour les espéces suivantes. Assignez la charge formelle a
chaque atome central.



66.

a) POCI;

b) SO,

¢ ClO4

d) PO

e) 802C12

f) X€O4

g ClO;-

h) NO43‘

Ecrivez les diagrammes de Lewis pour les especes énumérées
a Pexercice 65 dont les charges formelles peuvent &tre mi-
nimisées.

Structure molécvlaire et polorité

70.

72.

74.

76.

78.

Prédisez la structure moléculaire et les angles de laison de
chaque molécule ou ion mentionné aux exercices 51 et 55.

. Prédisez la structure moléculaire et les angles de liaison pour

chacune des molécules ou ions des exercices 52 et 56.

ez la structure moléculaire et les angles de liaison pour
chacune des molécules ou ions de "exercice 53. (Voir les fi-
gures 10.25 et 10.26.)

Prédisez la structure moléculaire et les angles de liaison de
chacune des molécules ou ions de I’exercice 54. (Voir la figure
10.25))

ez la structure moléculaire (y compris les angles de liai-
son) pour chacun des produits suivants.
a) BF3
b) BeH,>~
Prédisez la structure moléculaire et les angles de liaison de
chacune des especes suivantes: Se03%", SeCl, et SeQ,>.

ez la structure moléculaire (y compris les angles de liai-
son) pour chacune des espéces suivantes (voir les figures
10.25 et 10.26).
a) XekF,
b) 1F;
<) IF4+
d) SFs*
Prédisez la structure moléculaire (incluant les angles de liai-
<om) de BrFs, KrF, et IEgt (voir la figure 10.25).

molécules ou ions de I’exercice 71 ont un moment dipo-
laire 7
Quels molécules ou ions de I’exercice 72 ont un moment dipo-
laire ?

molécules ou ions de )’ exercice 73 ont un moment dipo-
lawe 7
Quels molécules ou ions de I’exercice 74 ont un moment dipo-
laire ?

z les diagrammes de Lewis relatifs aux especes sui-
vantes et prédisez-en les structures moléculaires.
a) Oclz, KIFz, B€H2, SO2.

80.

82.

84.
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b) SOs;, NF;, CIF;.

C) CF4, S€F4, X€F4.

d) IFs, AsFs.

Lesquels de ces composés sont polaires ?

Ecrivez les diagrammes de Lewis de ces espces et classez-les
comme polaires ou non polaires.

a) HOCN (HO-—CN)

b) COS

c) COZ

d) CFCI,

e) H,NNH,; (H,N—NH,)

f) H>CO (C est I’atome central.)

pelle «suracide» la solution produite par I’addition de
pentatluorure d’antimoine, SbFs, & de I’hydrogeéne liquide.
Les suracides se comportent comme des acides envers de
nombreux compos€s qui, en temps normal, ne se comportent
pas comme des bases. Par exemple, dans la réaction suivante.
HF joue exceptionnellement le rdle d’une base:

SbFs + 2HF — SbFs~ + HoF*

Ecrivez les diagrammes de Lewis et prédisez les structures
moléculaires des réactifs et des produits de cette réaction.

Ecrivez les diagrammes de Lewis relatifs & chacun des fluo-
rures de soufre suivants et prédisez-en les structures molécu-
laires et la polarité: SF;, SF4, SF¢ et S;F4 (sous forme de
F3S—SF).
Prédisez 1"angle de liaison F—S—F dans chacune de ces
molécules.

olécules BF;, CF4, CO,, PF5 et SFg sont non polaires
bien qu’elles contiennent toutes des liaisons polaires. Ex-
pliquez.
11 existe trois isomeres possibles du PF3(CH3),. dans lequel P
est ’atome central. Ecrivez les formules de ces isoméres et
expliquez comment on peut les distinguer en mesurant leur
moment dipolaire.

Exercices supplémentaires

86.

’lacez par ordre croissant de rayon et par ordre croissant

d’énergie d’ionisation les ions suivants.

a)y 0%, F, Na*, Mg?*.

b) P, CaZ*,

¢) K+, CI~. §*.

Voici quelques propriétés importantes des composés ionigues:

I. Conductibilité électrique faible & I’état solide, mais
€levée en solution ou & I’état liquide.

[I. Points de fusion et d’ébullition relativement élevés.

[II. Caractére cassant.

[V. Solubilité dans des solvants polaires.

Comment le concept de liaison ionique décrit dans ce chapitre

rend-il compte de ces propriétés ?

iz I’équation qui correspond a 1’énergie indiquée :
a) I’énergie de réseau du NaCl;
b) I’énergie de réseau de NH,Br;
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88.

90.

92,

9.
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¢) I’énergie de réseau de MgS;
d) I’énergie de la double liaison O=0O a partir de O,(g)
comme réactif.

Fcrivez les diagrammes de Lewis relatifs & CO32, HCO5™ et
H,CO3. Quand on ajoute de I’acide & une solution aqueuse qui
contient des ions carbonates et bicarbonates, il y a formation
de dioxyde de carbone gazeux. On dit que I’acide carbonique,
H,COs, est instable. En utilisant les valeurs des énergies de
liaison, calculez AH pour la réaction

H2C03 —> CO,; + H,O

Trouvez une cause possible a 1’instabilité de 1’acide car-
bonique.

chacune des paires ci-dessous, trouvez le composé le
plus stable. Justifiez votre réponse.
a) SO4 ou SO42_.
b) NF5 ou PF5
¢) OFgou SFg.
d) BH; ou BHy4.
e) Mgl ou MgO.
f) CsCl ou CsCl,.
g) KBrou K;Br.

Les diagrammes de Lewis peuvent servir 2 expliquer pourquoi

certaines molécules réagissent d’une certaine fagon. Ecrivez

les diagrammes de Lewis pour les réactifs et les produits des

réactions décrites ci-dessous.

a) Le dioxyde d’azote dimérise pour donner du tétroxyde de
diazote.

b) Le trifluorure de bore accepte un doublet d’électrons de
I’ammoniac pour former BFz:NHj3.

Avancez une explication pour que ces deux réactions puissent

survenir.

Le dinitrure de disoufre (S;N,) existe sous forme d’anneau ot
les atomes d’azote et de soufre alternent. Ecrivez le dia-
gramme de Lewis de SoN,.

Les ions Brs~ et 13~ existent. mais pas I’ion F3~. Expliquez
pourquoi.

Bien que la théorie RPEV permette de prédire correctement
que CHy est tétraédrique, NH; pyramidal et H,O en forme de
V, elle n’explique pas, dans sa forme la plus simple, le fait que
les molécules n’ont pas exactement les mémes angles de liai-
son (<HCH vaut 109,5°. valeur attendue pour une forme
tétraédrique, mais <HNH vaut 107.3°, et <HOH seulement
104,5°). Expliquez ces écarts a I’angle attendu dans une struc-
ture tétraédrique.

Référez-vous aux exercices 65 et 66. Feriez-vous les mémes
prédictions concernant la structure moléculaire de chaque cas
a partir des diagrammes de Lewis obtenus a I’exercice 65
comparativement 4 ceux obtenus 2 1’exercice 66 ?

L’énergie de la liaison xénon-oxygene dans XeOj; est
84 kl/mol. Indiquez lequel des diagrammes de Lewis présen-
tés a I’exemple 6.10 correspond le mieux a cette donnée
expérimentale.

96.

98.

Deux molécules ont la formule NoF,. Leurs diagrammes de
Lewis sont les suivants :

N=N_ et

a) Quelle est la valeur des angles de liaison N—N—F dans
ces deux molécules ?
b) Quelle est la polarité de chacune de ces molécules ?

Voici une autre fagon de définir I’ électronégativité :
Electronégativité = Constante (E.I. - A.E.)

ou E.L est I’énergie d’ionisation et A.E. est I’affinité électro-
nique, selon les conventions de signes adoptées dans ce livre.
Utilisez les données présentées au chapitre 5 pour calculer la
valeur de (E.I. - A.E.) pour E, Cl, Bret 1. Est-ce que ces valeurs
varient de la méme fagon que les valeurs d’électronégativité
présentées dans le présent chapitre ? Les énergies de premi¢re
ionisation des halogénes sont 1678, 1255, 1138 et
1007 kl/mol, respectivement. (Indice : choisissez la constante
qui donnera au fluor une électronégativité de 4,0. A aide de
cette constante, calculez les électronégativités relatives des
autres halogénes el comparez ces valeurs a celles données
dans le livre.)

Déterminez les énergies de liaison de CO et de N,. Méme sila
liaison dans CO est plus forte que dans N, CO est consi-
dérablement plus réactif que N,. Expliquez pourquoi.

[’ acrylonitrile est un important composé qu’on utilise dans la
fabrication des matiéres plastiques, du caoutchouc synthétique
et des fibres. Voici trois procédés qui permettent d’effectuer
la synthése industrielle de Pacrylonitrile. A 1'aide des valeurs
des énergies de liaison (tableau 6.4 et 6.5), calculez AH pour
chacun de ces procédés.

H H
a) CH,—CH, + HCN — HOC—C—C=N
N [ ]
H H
H H
AN 7
H C=N
b) 4CH,==CHCH; + 6NO - >

4CH,—=CHCN + 6H,0 + N,



100.

102.

Dans I’oxyde nitrique, NO, I’énergie de liaison azote-
oxygene est de 630 kJ/mol.
C) 2CH2=CHCH3 + 2NH3 + 30,

2CH2=CHCN + 6H20

Lorsqu’il y a résonance dans une molécule ou dans un ion,
cette espéce est d’une trés grande stabilité. Comment ce
phénomene peut-il expliquer I’acidité des produits suivants ?
(L'hydrogeéne acide est identifié par un astérisque.)

S
H—C—OQOH*
OH*

P
CH;—C—CH=C—CHj

b)

)

Le dinitramide d’ammonium, NH4;N(NQO,), est un nouveau

produit dont le potentiel comme combustible pour les moteurs

des fusées est immense.

a) Ecrivez le diagramme de Lewis (y compris les structures
de résonance) pour I’ion dinitramide N(NOz);~.

b) Prédisez les angles de liaison de chaque azote dans 1’ion
dinitramide.

Décrivez la structure de Lewis pour la molécule N,N-
diméthylformamide. Sa formule structurale est la suivante:

9
H—C—ITI—CH3
CH,

104.

303

Problémes défis

Divers résultats nous aménent a conclure que la liaison C—N
posséde certaines caractéristiques d’une liaison double.
Fcrivez une ou plus d’une structure de résonance qui con-
firmerait cette observation.

On peut obtenir trois diagrammes de Lewis relatifs & 1’oxyde
nitrique, N2O.

:.N:N:O': «—— I N== —O Doe—> !-\.-I_NEO :
A partir des longueurs de liaison suivantes :

Y7 pm ]
0 pm 1
.0 pm

rationalisez les observations a1 effet que la longueur de la liai-
son N—N dans N,O est de 112 pm et celle de N—O, de 119
pm. Assignez des charges formelles aux structures de réso-
nance du N,O. Pouvez-vous éliminer des structures de réso-
nance en vous basant sur des charges formelles ? Est-ce com-
patible avec la réalité ?

Parmi les molécules suivantes, repérez celles qui possedent un
momment dipolaire. Dans le cas des molécules polaires.
indiquez la polarité de chaque liaison et la direction du
moment dipolaire net de la molécule.

a) CH,Cl,, CHCl;, CCl,.

b) CO,, N,O.

c¢) PHj;, NH;, AsHs.
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H

H—l—H SN
I [
H

a) b)

Figure 7.1

Représentations de la molécule de
méthane : a) diagramme de Lewis;
b) structure moléculaire tétra-
édrique.
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Figure 7.2

Orbitales de valence d’un atome
de carbone libre: 2s, 2p,, 2p,,
2p,.

Chapitre Sept  Linison covalente : orbitales

méthane, les atomes d’hydrogene utilisent leur orbitale 1s et I’atome de carbone, ses
orbitales 2s et 2p (voir la figure 7.2). Or, deux probleémes surgissent quand on essaie
de comprendre comment le carbone peut utiliser ses orbitales pour former des
liaisons avec les atomes d’hydrogéne :

1. Si I’atome de carbone utilisait ses orbitales 2s et 2p, il y aurait formation de deux
types différents de liaisons C—H: a) un type de liaison qui résulte du recouvre-
ment d’une orbitale 2p du carbone et de 1’orbitale 1s de I’hydrogene (trois
liaisons de ce type); b) un type de liaison qui résulte du recouvrement de 1’or-
bitale 25 du carbone et de I’ orbitale 1s de I’hydrogene (une liaison de ce type). Or,
tel n’est pas le cas: en effet, les quatre liaisons C—H du méthane sont toutes équi-
valentes.

2. Etant donné que les orbitales 2p du carbone sont orthogonales, on peut s attendre
a ce que les trois liaisons C—H formées par ces orbitales soient séparées par des
angles de 90°.

90°
o (On
90°

Ici encore, tel n’est pas le cas, puisque les angles de liaison, dans le méthane, sont
de 109,5°, ce qui confére a 1a molécule une forme tétraédrique.

Par conséquent, une des deux conclusions suivantes s’impose: ou la théorie des
électrons localisés est totalement fausse, ou le carbone utilise, pour former des
liaisons avec les atomes d’hydrogéne dans la molécule de méthane, des orbitales
atomiques autres que celles que posséde le carbone élémentaire (25 et 2p). C'est la
deuxie¢me conclusion qui semble la plus vraisemblable, étant donné que la théorie
des électrons localisés permet de décrire adéquatement les molécules. Il se pourrait
donc fort bien que les orbitales 2s et 2p d’un atome de carbone isolé ne constituent
pas nécessairement la meilleure combinaison d’orbitales pour la formation des
liaisons; ainsi, le carbone pourrait utiliser un nouveau type d’orbitales atomiques
pour former des molécules. En se basant sur la structure connue du méthane, on doit
trouver quatre orbitales atomiques équivalentes, disposées de facon tétraédrique,
orbitales qu’on peut facilement obtenir en combinant les orbitales 2s et 2p de
I’atome de carbone (voir la figure 7.3). Cette transformation des orbitales atomiques
initiales en orbitales d’'un nouveau type porte le nom d’hybridation; on appelle les
quatre nouvelles orbitales des orbitales sp?, puisqu’elles proviennent de 1 orbitale 2s
et de 3 orbitales 2p (s'p?). On dit alors que I’atome de carbone a été soumis 3 une
hybridation sp3, ou qu’il a été hybridé en sp3. Les quatre orbitales sp3 ont des
formes identiques: chacune posséde un gros lobe et un petit lobe (voir la figure 7.4),
les quatre gros lobes étant orientés dans I’espace de fagon a conférer a I’ensemble
une forme tétraédrique (voir la figure 7.3).

On peut également représenter 1’hybridation des orbitales 2s et 2p du carbone au
moyen d’un diagramme des niveaux d’énergie relatif a ces orbitales (voir la fi-
gure 7.5). Dans un tel diagramme, on a omis les électrons: en effet, la configuration
électronique de chaque atome n’a pas autant d’importance que le nombre total
d’électrons et que la configuration €électronique de la molécule. On suppose par con-
séquent que les orbitales atomiques du carbone sont agencées de fagon & conférer a
I’ensemble de 1la molécule la meilleure configuration électronique qui soit: chaque
nouvelle orbitale sp? du carbone partage son électron avec I’électron de I’ orbitale 1s
de chaque atome d’hydrogene pour former un doublet (voir la figure 7.6).

Résumons ce qui concerne les liaisons formées dans 1a molécule de méthane. On
peut expliquer la structure de cette molécule si on suppose que I’atome de carbone
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les orbitales atomiques initiales (une orbitale 2s et trois
orbitales 2p) d’un atome de carbone libre forment un nouvel
ensemble de quatre orbitales sp3. Chaque orbitale sp® pos-
séde deux lobes, un gros et un petit. On a pris |’hobitu<£a,
pour plus de clarté, (?e ne pas représenter les petits lobes
sur les diagrammes.

tétraédrique

possede de nouvelles orbitales atomiques: 1’orbitale 2s et les trois orbitales 2p de
l'atome de carbone sont transformées en quatre orbitales hybrides équivalentes sp?,
lesquelles, orientées vers les sommets d’un tétraédre, forment chacune une liaison
avec un atome d’hydrogeéne. Ces nouvelles orbitales permettent donc d’expliquer la
structure tétraédrique connue du méthane.

Par conséquent il faul retenir le principe suivant: quand un atome exige des
orbitales atomiques qui lui conférent une structure tétraédrique, il forme des
orbitales sp’; I’atome est ainsi hybridé en sp3.

En fait, il n’y a rien d’étonnant a ce que, a ’intérieur d’une molécule, un atome
forme de nouvelles orbitales, dites orbitales hybrides, différentes de celles qu’il
possede a I’état isolé. En effet, pour que 1'énergie minimale soit atteinte, il est
raisonnable de penser qu’un atome fasse appel a des orbitales différentes, selon qu’il
appartient a2 une molécule ou qu’il est présent a I’état isolé. Ce phénomene est
d’ailleurs compatible avec le concept selon lequel une molécule est plus que la
somme de ses constituants. En fait, 1’état des atomes avant la formation de la
molécule n’a pas autant d’importance que la disposition des électrons dans la
molécule. Selon ce modele, chaque atome doit se comporter de fagon & favoriser 1’at-
teinte de I’énergie minimale qu’exige I’existence d’une molécule.

2p hybridation
I sp3

me orbitales de I’atome
de carbone dans la molécule CH,

Figure 7.5

Diagramme des niveaux d’énergie des orbitales illustrant la formation de quatre
orbitales sp3 équivalentes, & partir des orbitales atomiques initiales 2s, 2p,, 2p,
et 2p, d’'un atome de carbone.

résultat: structure
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Figure 7.4

Coupe transversale d’une orbitale
3
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Figure 7.8

I'hybridation des orbitales atomiques s, px et p, entraine la
formation de frois orbitales sp? situées dans le plan xy. Les
gros lobes des orbitales, situés dans le plan xy, forment entre
eux des angles de 120° et sont orientés vers les sommets d 120°
d'un triangle. / l

’ |

orbitales. Puisque les orbitales hybrides résultent de la transformation de 1 orbitale
2s et de 2 orbitales 2p, on parle dans ce cas d’hybridation sp2. A la figure 7.8, on
remarque que le plan des orbitales hybrides sp? varie en fonction des orbitales 2p
soumises a I’hybridation. Ici, on a arbitrairement choisi les orbitales p; et py,; les
orbitales hybrides sont donc situées dans le plan xy.

Etant donné que la formation des orbitales sp? n’a nécessité que I'utilisation de
deux des trois orbitales 2p du carbone, la troisieme orbitale p, p., est perpendiculaire
au plan des orbitales sp? (voir la figure 7.10).

Etudions 2 présent comment ces orbitales participent aux liaisons dans la
molécule d’éthylene. Les trois orbitales sp? de chaque atome de carbone y par-
ticipent en partageant leur électron avec celui d’une orbitale d’un autre atome (voir
la figure 7.11). Dans chacune de ces liaisons, le doublet partagé occupe une zone
située dans I’axe qui relie les atomes. On appelle ce type de liaison covalente une
liaison sigma (o). Dans la molécule d’éthyléne, les liaisons formées par les orbitales
sp? de chaque atome de carbone et I’orbitale 1s de chaque atome d’hydrogeéne sont
des liaisons sigma.

Comment peut-on expliquer qu’il y ait une liaison double entre les atomes de car-
bone ? Dans une liaison o, le doublet d’électrons est situé entre les atomes de car-
bone. Par conséquent, la seconde liaison doit résulter obligatoirement du partage
d’un doublet d’électrons dans I’espace situé de part et d’autre de la liaison . Pour
former ce nouveau type de liaison, il faut utiliser I’orbitale 2p, perpendiculaire au
plan des orbitales hybrides sp?, de chaque atome de carbone (voir lu figure 7.10).
Ces orbitales p paralleles peuvent ainsi partager un doublet d’électrons dans 1’espace

2p hybridation p Figure 7.9
T sp? Diagramme des niveaux d’énergie
des orbitales dans le cas d'une
hybridation sp?. On remarque

me orbitales d’un atome de carbone qu’une des orbitales p n'est pas
dans la molécule d’éthyléne transformée.
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L'hybridation d’une orbitale s et d’une orbitale p entraine la formation de deux
orbitales sp ayant entre elles un angle de 180°.
.
1
2 hybridation Z 2
a5 5
E 2
orbitales d’un atome orbitales de I’atome de carbone
de carbone libre hybridé sp dans 1a molécule CO,
sl[72 Figure 7.16
cure 7.15 Diagramme des niveaux d'énergie des orbitales illus-
igure /. trant la formation des orbitales hybrides sp d'un atome
Orbitales hybrides de la molécule CO,. de carbone.

types d’hybridation étudiés jusqu’a présent, sp? et sp?, ne satisfait i cette exigence,
on doit faire appel a un autre type d’hybridation, I’hybridation sp a laquelle par-
ticipent une orbitale s et une orbitale p. Les orbitales hybrides sp ainsi obtenues for-
ment entre elles un angle de 180° (voir la figure 7.14).

Ainsi, un atome qui posséde deux doublets d’électrons effectifs a toujours des
orbitales hybrides sp. La figure 7.15 illustre les orbitales sp de I’atome de carbone
dans la molécule CO,. La figure 7.16 présente le diagramme des niveaux d’énergie
qui correspond a la formation de ces orbitales hybrides. On remarque que les
orbitales hybrides sp sont utilisées pour former les liaisons ¢ entre 1’atome de car-
bone et ’atome d’oxygeéne, alors que les deux orbitales 2p demeurent inchangées
dans I’atome de carbone hybridé (elles sont utilisées pour former les liaisons 7 entre
le carbone et I’ oxygene).

Dans la molécule CO,, chaque atome d’oxygeéne est entouré de trois doublets
délectrons effectifs, ce qui signifie que sa structure est plane triangulaire. Etant
donné que cette géométrie exige une hybridation sp?, chaque atome d’oxygéne est
hybridé en sp?. Dans chacun des atomes d’oxygeéne, une orbitale p, qui demeure
inchangée, forme la liaison p avec une orbitale 2p de 1’atome de carbone.

On peut a présent décrire toutes les liaisons présentes dans la molécule de dioxyde
de carbone. Les orbitales sp du carbone forment des liaisons o avec les orbitales sp?
des deux atomes d’oxygene (voir la figure 7.15). Les autres orbitales sp? des atomes
d’oxygeéne contiennent des doublets d’électrons libres. Les liaisons 77, entre 1’atome
de carbone et chaque atome d’oxygéne, sont formées par des orbitales 2p paralléles.
On le voit & la figure 7.17, I’atome de carbone hybridé en sp posséde deux orbitales p
non hybridées, chacune de ces orbitales participant 4 la formation d’une liaison 77 avec
un atome d’oxygene (voir la figure 7.18). La figure 7.19 montre toutes les liaisons
présentes dans la molécule CO,. Cette représentation des liaisons est parfaitement
conforme a la configuration électronique prédite par le diagramme de Lewis.

Sp- p

Figure 7.17

Crbitales d’un atome de carbone
hybridé en sp.
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Hybridation sp3d

La molécule de pentachlorure de phosphore, PCls, constitue un excellent exemple
qui permet d’étudier les liaisons d’une molécule dont I’atome central ne respecte pas
la régle de I’octet. Selon le diagramme de Lewis du PCls

Ca

:Cl—P
s l \(':'1 .
Cl: -

I’atome de phosphore est entouré de cinq doublets d’électrons. Etant donné que cing
doublets d’électrons exigent une structure bipyramidale a base triangulaire, I’atome
de phosphore doit posséder un ensemble d’ orbitales conforme a cette géométrie. On
obtient cet ensemble d’orbitales par hybridation sp3d d’une orbitale d, d’une or-
bitale s et de trois orbitales p (voir la figure 7.21).

Dans I'atome de phosphore hybridé en sp’d de la molécule PCls, les cing or-
bitales sp3d partagent chacune leur électron avec un des cinq atomes de chlore.
Ainsi, un atome entouré de cing doublets d’électrons effectifs exige une structure
bipyramidale & base triangulaire, assurée par Uhybridation sp’d de I'atome en
question.

Selon le diagramme de Lewis du PCls, chaque atome de chlore posséde quatre
doublets d’électrons périphériques. I’atome a donc une structure tétraédrique qui
exige la présence de quatre orbitales sp? dans chaque atome de chlore.

On peut donc a présent décrire les liaisons présentes dans la molécule PCls.
Chacune des cinq liaisons o P—Cl résulte du partage d’électrons entre une des
orbitales sp>d” de 1’atome de phosphore et une des orbitales sp® d’un atome de

*La participation des orbitales d a la liaison dans ces molécules de fagon aussi importante que le prévoit
la théorie est un sujet fort contesté. Ce probleme toutefois dépasse I’ objectif de ce manuel.
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sp3d
-sp3d

Figure 7.21

Orbitales hybrides sp®d d'un
atome de phosphore. L'ensemble
des cing orbitcfes sp>d a une
structure bipyramidale a base
triangulaire. {Chaque orbitale
sp3d posséde également un petit
lobe, qui n'est pas représenté sur
ce diagramme.)
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Relations entre le nombre de dou-
blets effectifs, leur disposition
dans I'espace et les orbitales
hybrides qu’exige cette structure.

Théorie des électrons localisés V

slécules suivants, prédisez 1’état d’hybridation de chaque
cture moléculaire :

> dix électrons de valence. Son diagramme de Lewis est

:C=0:
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Chaque atome possede deux doublets d’électrons effectifs ; donc, ils sont tous
deux hybridés en sp. La liaison triple est constituée d’une liaison o, qui résulte du
recouvrement de deux orbitales sp, et de deux liaisons 77, qui résultent du recou-
vrement latéral d’orbitales 2p. Les doublets d’électrons libres occupent des
orbitales sp. Etant donné que la molécule CO ne possede que deux atomes, elle est
obligatoirement linéaire. o on

doublets libres

o N

'
liaison sigma C-O s e

) Lion BF4~ posséde 32 électrons de valence. Le diagramme de Lewis révele la
présence de quatre doublets d’électrons autour de 1’atome de bore, ce qui en-
tralne une structure tétraédrique.

_ ®
F: 1.
.. 4 doublets d’électrons

I

l|3—F : autour de B @ G

% ® ®

I’atome de bore doit donc étre hybridé en sp3. Chaque atome de fluor, qui pos-
seéde également quatre doublets d’électrons, doit 1ui avssi étre hybridé en sp? (la

figure n’illustre qu’une seule orbitale sp® par atome de fluor). La structure
moléculaire de 1"ion BF,~ est donc tétraédrique.

P

) La molécule XeF, possede 22 électrons de valence. Le diagramme de lewis
révele la présence de cinq doublets d’électrons autour de I’atome de xénon, ce
qui entraine une structure bipyramidale a base triangulaire.
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Chapitre Sept Liaison covalente : orbitales

Théorie des orbitales moléculaires

Nous avons vu que la théorie des électrons localisés permettait de décrire adéquate-
ment la structure et les liaisons d’une molécule. Cette théorie comporte cependant
certaines lacunes. D’abord, étant donné que, selon cette théorie — méme si cela est
inexact —, les électrons sont localisés, on doit introduire 1a notion de résonance;
ensuite, elle ne s’applique pas bien dans le cas de molécules qui contiennent des
électrons non appariés ; enfin. elle ne fournit aucun renseignement relatif aux éner-
gies de liaison.

La théorie des orbitales moléculaires (théorie OM) est une autre théorie 2
laquelle on fait souvent appel pour décrire les liaisons. L’étude de la molécule la plus
simple, H,, permet de présenter les hypothéses, les méthodes et les résultats relatifs
a cette théorie. La molécule Hp, constituée de deux protons et de deux électrons, est
d’une grande stabilité : son énergie est inférieure de 432 kJ/mol a la somme de celles
des atomes d’hydrogéene pris séparément.

Ftant donné que la molécule d’hydrogene est constituée — comme le sont
d’ailleurs les atomes d’hydrogene libres — de protons et d’électrons, il semble
logique, pour décrire cette molécule, de recourir a une théorie semblable a la théorie
atomique (voir le chapitre 5), théorie selon laquelle les électrons d’un atome occu-
pent des orbitales d’énergie donnée. Peut-on appliquer une telle théorie a la
molécule d’hydrogeéne? Oui, puisque la mécanique quantique permet de décrire
facilement 1a molécule Hj.

Méme si on peut aisément formuler le probléme, on ne peut pas le résoudre de
fagon exacte. La difficulté est en fait du méme ordre que celle rencontrée lors de
I’étude des atomes polyélectroniques : on a encore affaire ici au probléme de corréla-
tion des électrons. Etant donné qu’on ne connait pas en détail 1a trajectoire des élec-
trons, on ne peut pas étudier avec précision les interactions électron-électron. Pour
résoudre le probléme, on doit par conséquent effectuer des approximations. Pour
évaluer la justesse des approximations, il faut toujours comparer les prédictions



basées sur la théorie aux résultats expérimentaux. Dans le cas de H,, 1a théorie OM
simplifiée s’ applique parfaitement.

De la méme maniere que les orbitales atomiques ont permis de résoudre le pro-
bléme posé par I’étude des atomes, au moyen de la mécanique quantique (mécanique
ondulatoire), les orbitales moléculaires permettent de résoudre celui posé par
I’étude des molécules, au moyen de la mé€me théorie. Les orbitales moléculaires ont
d’ailleurs plusieurs points communs avec les orbitales atomiques; parmi les plus
importants, citons: a) deux électrons de spins opposés peuvent occuper une méme
orbitale moléculaire ; b) le carré de la fonction d’onde d’une orbitale moléculaire
indique 1a probabilité de présence de 1’électron.

Décrivons a présent les liaisons présentes dans une molécule d’hydrogene a I’aide
de la théorie des orbitales moléculaires. Dans la premiére étape, on identifie les
orbitales, ce qui est relativement simple a effectuer lorsqu’on suppose que ces
orbitales moléculaires peuvent étre formées a partir des orbitales atomiques 1s de
I’hydrogene.

Dans le cas de la molécule d’hydrogene, lorsqu’on résout les équations de la
mécanique quantique, on trouve deux solutions, ou deux orbitales moléculaires, soit

OM1 =1sa+ lsp
OM2= 1SA —1SB

ol 1sa et lsp représentent les orbitales 1s de chacun des atomes d’hydrogene pris
séparément. La figure 7.25 illustre ce processus.

Les propriétés les plus intéressantes des orbitales sont leur taille, leur forme
(déterminée par la distribution des probabilités de présence de 1’électron) et leur
énergie. En étudiant la figure 7.26, qui illustre les propriétés des orbitales molécu-
laires de Hy, on remarque plusieurs points importants.

1. D’axe des noyaux constitue I’axe de symétrie des probabilités de présence de
I’électron. Pour OM;, on trouve la densité électronique maximale entre les
noyaux, alors que pour OM,, on la trouve de chaque cété des noyaux. On parle
alors d’une distribution électronique sigma (o), comme dans la théorie des élec-
trons localisés. Par conséquent, on appelle OM; et OM; des orbitales molécu-
laires sigma (o).

2. Dans la molécule, les électrons ne peuvent occuper que les orbitales moléculaires.
Les orbitales atomiques 1s des atomes d’hydrogene n’existent plus ; elles ont fait
place a de nouvelles orbitales qui appartiennent en propre a la molécule H,.

3. Le niveau d’énergie de OM; est inférieur a4 la somme de ceux des orbitales 1s des

atomes individuels d’hydrogeéne, alors que celui de OM; leur est supérieur. Ce
phénomene exerce une influence importante sur la stabilité de la molécule H,. En
effet, si les deux électrons (chacun provenant d’un atome d’hydrogeéne) occupent
OM], leur niveau d’énergie est moindre que dans les atomes individuels, ce qui
favorise la formation de la molécule, puisque la nature recherche toujours le
niveau d’énergie le plus bas. Autrement dit, si le niveau d’énergie de 1’orbitale
moléculaire occupée par deux €lectrons est inférieur a la somme de ceux des
orbitales atomiques des atomes individuels, il y a formation d’une molécule.
Dans ce cas, on dit que les électrons occupent un niveau Jiant.
Si, par contre, les deux €électrons sont contraints d’ occuper 1’ orbitale OM,, d’éner-
gie supérieure, ils sont en situation antiliante. Le niveau d’énergie des électrons
étant plus bas dans les atomes individuels que dans la molécule, c’est I’existence
des atomes individuels qui est favorisée. Or, étant donné que OM; est disponible,
les électrons I’occupent, et il y a ainsi formation d’une molécule stable.
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Figure 7.25

Formation d'orbitales moléculaires
& partir des orbitales atomiques 1s
de I'hydrogéne.

diagramme des niveaux d’énergie

Hp H, Hg

Is SB

a)

distribution des probabilités
de présence des €lectrons

b) T

Figure 7.26

a) Diagramme des niveaux
d’énergie des orbitales molécu-
laires ge Ha. b) Structures des
orbitales moléculaires correspon-

dant au carré des fonctions
d’ondes de OM; et de OM..



320  (hapitre Sept Licison covalente : orbitales

(M antilinnts

s/ \
AN

. 7 mveau
\ A :
\ /. d’énergie
d’une orbitale
LIv1 nante atomique
dans un
atome libre

Figure 7.27

Orbitales moléculaires (OM) liante
et anfiliante.

orbitales atomiques dans
un atome d’hydrogene libre

0,* et oy, orbitales
moléculaires de H,

Figure 7.28

Diagramme des niveaux d'énergie
des orbitales moléculaires dans la
molécule Hs.

Il existe donc deux types d’orbitales moléculaires pour la molécule H; : I’ orbitale
liante et I’orbitale antiliante. Une orbitale moléculaire liante est celle dont le
niveau d’énergie est inférieur a celui des orbitales atomiques des atomes qui cons-
tituent la molécule. Si des électrons occupent cette orbitale, I’énergie du systeme
diminue, ce qui favorise la formation de la liaison, donc de la molécule. Une
orbitale moléculaire antiliante est celle dont le niveau d’énergie est supérieur a
celui des orbitales atomiques des atomes qui constituent la molécule. Si des €lec-
trons (dits antiliants) occupent cette orbitale, c’est I’existence des atomes indi-
viduels qui est favorisée. La figure 7.27 illustre ces deux possibilités.

. Dans le cas de ’orbitale moléculaire liante de H;, on trouvait la plus grande pro-

babilité de présence des électrons entre les noyaux (voir la figure 7.26). C’est pré-
cisément ce a quoi on s’attend, étant donné que 1’énergie du systcme est minimale
quand les électrons sont soumis & 1’attraction simultanée des deux noyaux. Par
contre, dans le cas de I’orbitale moléculaire antiliante, la distribution des proba-
bilités de présence des €lectrons est concentrée a I’extérieur de la zone inter-
nucléaire. On ne s’ attend donc pas & ce qu’une telle distribution favorise 1" appari-
tion d’une force de liaison. En fait, dans cet état, I’énergie du systé¢me est
supérieure & la somme de celles des atomes individuels. Ainsi, dans la théorie des
orbitales moléculaires, les distributions des probabilités de présence des électrons
et les niveaux d’énergie sont parfaitement conformes aux concepts de base rela-
tifs aux liaisons, ce qui confirme que la théorie est vraisemblable.

Le systeme d’identification des orbitales moléculaires permet d’en connaitre la
symétrie (forme), le type d’orbitales atomiques qui les ont formées, et la nature
(liante ou antiliante); on ajoute un astérisque a une orbitale antiliante. Dans la
molécule Hy, les deux OM possedent une symétrie ¢ et sont formées d’orbitales
atomiques 1s de I’hydrogeéne. On identifie donc les orbitales moléculaires de H,
de la fagcon suivante :

OM1 = 01y
OM; = oy*

Pour représenter la configuration électronique d’une molécule, on peut utiliser
des symboles semblables a ceux utilisés pour représenter celle d’un atome: la
molécule H> possédant deux électrons dans I’orbitale moléculaire o, on désigne
sa configuration par o,2.

Chaque orbitale moléculaire peut accepter deux électrons ; ceux-ci doivent cepen-
dant posséder des spins opposés.

. Le nombre d’orbitales est conservé. Autrement dit, il existe autant d orbitales

moléculaires que d’orbitales atomiques qui ont contribué & leur formation.

La figure 7.28 résume plusieurs de ces points.
Supposons qu’on puisse former 1’ion H,~ 2 partir d’un ion hydrure, H-, et d’un

atome d’hydrogene. Quelle serait la stabilité de cette espece ? Ftant donné que la
configuration électronique de I’ion H- est 152 et celle de ’atome de H. 15!, on utilise
des orbitales atomiques s pour tracer le diagramme des OM de I’ion Hy~ (voir la fi-
gure 7.29). La configuration électronique de Hy~ est donc (o7,)? (071,%).

I1 faut bien comprendre que I’ion H;~ n’est stable que si sa formation & partir des

atomes individuels entraine une diminution d"énergie. A la figure 7.29, on remarque
que la transformation d’un ion H~ et d’un atome H en un ion H,~ s’accompagne
d’une diminution d’énergie pour deux électrons et d’une augmentation d’énergie



pour le troisiéme €lectron ; en d’autres termes, il y a deux électrons liants et un élec-
tron antiliant. Puisque le nombre d’électrons qui favorisent la formation d’une liai-
son est supérieur au nombre de ceux qui s’y opposent, Hy~ est une espéce stable, car
ily a formation d’une liaison. On peut toutefois se demander si la liaison dans 1’ion
H; est de méme force que la liaison dans la molécule H,.

Au cours de la formation de 1a molécule H,, deux électrons passent 2 un niveau
d’énergie inférieur, mais aucun électron ne passe a un niveau d’énergie supérieur,
étant donné que les atomes constituants ne possédent que deux électrons. Par contre,
Iion H,~ posseéde un troisieéme électron qui doit occuper un niveau d'énergie
supérieur : /e résultat net équivaut donc & une diminution de [’énergie d’un seul élec-
tron. Autrement dit, H, est deux fois plus stable que Hy~, par rapport a leurs consti-
tants pris séparément. Dans la molécule H,, la liaison est donc deux fois plus forte
que dans I"ion Hy™.

Ordre de ligison

Pour évaluer la force d’une liaison, on a recours au concept d’ordre de liaison.
L’ordre de liaison est la demi-différence entre le nombre d’électrons liants et le
nombre d’électrons antiliants.

nombre d’électrons liants — nombre d’électrons antiliants
2

Ordre de liaison =

Si on divise par 2, c’est parce que, selon la théorie des électrons localisés, on assi-
mile une liaison a un doubler d’€lectrons.
Dans la molécule Hj, qui posseéde deux électrons liants mais ne possede aucun
électron antiliant. I’ordre de liaison est
2—-0

Ordre de liaison = 2 =1

Dans I’ion Hy~, qui posseéde deux électrons liants et un électron antiliant, 1’ordre

de liaison est
.. 2—1 1
Ordre de liaison = = D)

L'ordre de liaison constitue un indice de la force d’une Liaison, puisqu’il refléte la
différence entre le nombre d’électrons liants et le nombre d’électrons antiliants. La
liaison est d’autant plus stable que la valeur de I'ordre de liaison est élevée.

Appliquons la théorie des orbitales moléculaires a la molécule d’hélium, He;.
Est-ce que cette théorie permet de prédire la stabilité de la molécule ? Etant donné
que la configuration électronique de 1’atome d’hélium est 152, ce sont des orbitales
Is qui participent a la formation des orbitales moléculaires; la molécule posséde
donc quatre électrons. A 1a figure 7.30, on remarque que deux électrons passent i un
niveau d’énergie supérieur et deux autres, & un niveau inférieur. Dans ce cas, 1’ordre
de liaison est nul.

Ce résultat signifie que la molécule He; n’est pas plus stable que les deux atomes
He libres. Cette conclusion est parfaitement conforme avec le fait que ’hélium, a
I’état gazeux, existe sous forme d’atomes individuels He.
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Figure 7.29

Diagramme des niveaux d'énergie
des orbitales moléculaires de I'ion
Hz_.

Oy

Figure 7.30

Diagramme des niveaux d’énergie
des orbitales moléculaires de la
molécule Hes.
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I’'OM antiliante, elle est plus forte «a I’extérieur» de la zone internucléaire. Ces
deux OM sont des orbitales . Quant aux autres orbitales p, qui se recouvrent
latéralement, elles forment également des OM liantes et antiliantes (voir la figure
7.34b). Etant donné que la probabilité de présence des électrons se situe de part et
@’autre de I’axe des noyaux, on parle d’orbitales moléculaires pi (), ,, désignant
l’OM liante et 7m,,*, ’'OM antiliante.

AT aide des données présentées précédemment, on peut tenter de prédire les éner-
gies relatives des OM o et 77 formées a partir des orbitales atomiques 2p. Quelle
orbitale les électrons préféreront-ils, I’orbitale liante o, dans laquelle la densité élec-
tronique est concentrée entre les noyaux, ou 1’orbitale liante 777 Le niveau d’énergie
del’orbitale o devrait étre inférieur a celui de I’orbitale 7, puisque les électrons sont
plus voisins des noyaux, ce qui est bien conforme au fait que les interactions o sont
plus fortes que les interactions 7.

La figure 7.35 illustre le diagramme prévu des niveaux d’énergie des orbitales
moléculaires lorsqu’il y a transformation des deux ensembles d’orbitales atomiques
2p du bore en orbitales moléculaires. On constate qu’il y a deux orbitales 7 liantes
de m€me niveau d’énergie (orbitales dégénérées), qui résultent du recouvrement
latéral de deux paires d’orbitales p, et deux orbitales 7 antiliantes dégénérées. Les
interactions 77 étant plus faibles que les interactions o, on s’attend a ce que le niveau
d’énergie des orbitales 7, soit supérieur a celui des orbitales o,

Pour établir le diagramme complet des orbitales moléculaires de la molécule B,,
il faut supposer que les orbitales 2s et 2p se recouvrent séparément (c’est-a-dire sans
combinaison 2s — 2p) ; on obtient ainsi le diagramme de la figure 7.36. On remarque
que la molécule B, possede six électrons de valence (il ne faut pas oublier que les
électrons de cceur des orbitales 1s n’interviennent pas dans la liaison). Selon ce dia-
gramme, I’ordre de liaison est

La molécule B, est donc stable.

Figure 7.33

a) Trois orbitales 2p, orthogo-
nales, appartenant & deux atomes
de bore voisins. b} et ¢} Recou-
vrement latéral de deux paires
d’orbitales 2p pardlléles.

d} Recouvrement axial de la
troisiéme paire d’orbitales p.
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Figure 7.34

a) Le recouvrement axial de deux
orbitales p d’atomes de bore pro-
duit deux orbitales moléculaires o,
une liante et une antiliante. b} Le
recouvrement latéral de deux
orbitales p paralléles produit deux
orbitales moléculaires 7, une
liante et une antiliante.

Figure 7.35

Diagramme prévu des niveaux
d’énergie des orbitales molécu-
laires dans le cas de la transforme-
tion des orbitales 2p de deux
atomes de bore.

O*yp

“+x “H A
a) oy
hante
'
tiliar..-
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<py <y P
b)
hante
Paramagnétisme

Les molécules sont dotées d’une autre propriété : le magnétisme. La plupart des subs-
tances n’ont aucun magnétisme tant qu’on ne les soumet pas a un champ magné-
tique. Dans ce cas, deux types de magnétisme peuvent exister: le paramagnétisme.
qui provoque I’attraction de la substance a I'intérieur du champ magnétique induc-
teur, et le diamagnétisme, qui provoque la répulsion de la substance a I’ extérieur du
champ magnétique inducteur. La figure 7.37 illustre de quelle fagon on mesure le
paramagnétisme : on pese I’échantillon en présence et en I’absence d’un champ élec-
tromagnétique inducteur. L’ échantillon est paramagnétique lorsque sa masse aug-
mente sous ’influence du champ magnétique. Les résultats de recherches prouvent
que le paramagnétisme est associé a la présence d’électrons non appariés et le dia-
magnétisme, a celle d’électrons appariés. Si, toutefois, une substance possede a la
fois des électrons appariés et des électrons non appariés, elle est paramagnétique, car
I’influence du paramagnétisme est plus importante que celle du diamagnétisme.

Selon le diagramme des niveaux d’énergie de B, (voir la figure 7.30), cetie
molécule devrait étre diamagnétique, puisque ses OM ne posseédent que des élec-
trons appariés. Cependant, les résultats expérimentaux prouvent le contraire: la
molécule B, est paramagnétique et posséde donc deux électrons non appariés.
Comment peut-on alors expliquer que la théorie des orbitales moléculaires conduise
a des prédictions erronées ? La réponse réside dans la fagon dont on congoit et utilise
les théories. En général, on adopte la théorie la plus simple qui rend compte de
I’ensemble des principales observations. Jusqu’a ce qu’on arrive a B, cette théorie
avait réussi a décrire correctement les propriétés des molécules diatomiques. Mais a
partir de B,, elle devient suspecte, puisqu’elle induit en erreur. On a donc deux pos-
sibilités : rejeter la théorie ou tenter de la modifier.

Revoyons I'une des hypothéses de départ. On a supposé que, dans la molécule B,,
les orbitales s et p étaient transformées indépendamment 1’'une de 1’autre pour qu’il y
ait formation des orbitales moléculaires. Cependant, & I’aide de calculs, on peut
montrer que, lorsque les orbitales s et p se combinent pour former une orbitale
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moléculaire, on obtient un diagramme des niveaux d’énergie (voir la figure 7.38) dif-
férent de celui prévu (voir la figure 7.36). Toutefois, méme si les orbitales s et p ne
participent plus indépendamment I’une de 1"autre a la formation des OM, on utilise
des symboles semblables pour désigner ces orbitales. Dans le cas d’une combinaison
p-s. les niveaux d’énergie des orbitales 7, et 0>, sont inversés, et les niveaux des
orbitales o, et o2,* ne sont plus équidistants par rapport a celui de ’orbitale ato-
mique 2s libre.

Si on place les six électrons de valence de la molécule B, dans le diagramme
modifié, on constate que les deux derniers électrons occupent chacun une des deux
orbitales dégénérées 7ro,,; il en résulte donc une molécule dotée de propriétés para-
magnétiques, ce qui est conforme aux observations expérimentales. Par conséquent,
si on modifie la théorie en admettant 1’existence du mélange p-s pour qu’il y ait for-
mation des orbitales moléculaires, on peut prédire adéquatement les propriétés
magnétiques. Dans tous les cas, I’ordre de liaison [(4 — 2)/2 = 1] reste le méme.

On peut décrire les autres molécules diatomiques homonucléaires formées des
autres atomes de la deuxiéme période a partir des mémes principes.

Par exemple, les molécules C, et N» utilisent les mémes orbitales que B, (voir lu
figure 7.38). Parce que I'importance du mélange des orbitales 2s-2p diminue en pro-
gressant dans la période, les orbitales oy, et ,, reprennent la place qu’elles
devraient occuper en I’absence du mélange 2s-2p pour les molécules O, et Fs,
comme |’indique la figure 7.39.

Plusieurs points importants sont mis en évidence quand on regarde les dia-
grammes des orbitales, les forces de liaison et les longueurs des liaisons (voir la fi-
gure 7.39) pour les éléments diatomiques pour la deuxieme période.

1. 1l existe manifestement une relation entre 1’ordre de liaison, I’énergie de liaison et
la longueur de liaison. Au fur et & mesure que I’ordre de liaison prévu a I’aide de
la théorie des OM augmente, il y a augmentation de 1'énergie de liaison et
diminution de la longueur de liaison. Ces observations montrent clairement que
I’ordre de liaison prévu a 1’aide de la théorie des OM reflete adéquatement
Iénergie de la liaison. ce qui confirme le bien-fondé de la théorie des OM.

2. D’ordre de liaison n’est aucunement associé a une énergie de liaison particulicre,
comme on peut le constater en comparant les énergies de liaison des molécules B,
et F>. En effet, méme si 1’ordre de liaison de ces deux molécules est le méme, soit
1, la liaison dans B, est deux fois plus forte que la liaison dans F,. Lorsque nous
étudierons les halogenes, nous verrons que la liaison simple dans F, est excep-
tionnellement faible, a cause de I’importante répulsion interélectronique (en effet,
la petite molécule F, possede 14 électrons de valence).

Figure 7.37

Appareil utilisé pour mesurer le
paramagnétisme d'un échantillon.
Sous l'influence d’un champ
magnétique induit par la mise
sous tension d'un électroaimant,

la masse de I'échantillon para-
magnétique semble plus impor-
tante, ce qui est di & |'attraction

| exercée par ce champ magnétique

électroaimant sur I’échantilion.
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Figure 7.36

Diagramme prévu des niveaux
d'énergie des orbitales molécu-
laires dans le cas de la formation
de Bz.
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Les résultats expérimentaux confirment d’ailleurs que NO est paramagnétique.
On constate en outre que la théorie des OM permet de décrire sans probléme cette
molécule a nombre impair d’électrons, ce que la théorie des électrons localisés, dans
la version simplifiée utilisée dans ce livre, ne permet pas de faire.

Lorsqu’on étudie une molécule diatomique dont les atomes constituants sont trés
différents, on ne peut plus utiliser le diagramme des niveaux d’énergie relatif aux
molécules homonucléaires ; dans ce cas, & chaque molécule correspond un nouveau
diagramme. Considérons par exemple la molécule de fluorure d’hydrogene, HE. La
configuration électronique de 1I’hydrogéne est 1s! et celle du fluor, 15%25%2p°. Pour
ne pas compliquer inutilement la situation, supposons qu’une seule des orbitales 2p
duo fluor participe a la liaison avec I’hydrogéne: les orbitales moléculaires de HF
résultent alors de la combinaison de I’orbitale 1s de ’hydrogene et d’une orbitale 2p
du fluor. La figure 7.43 présente un diagramme partiel des niveaux d’énergie des
orbitales moléculaires de HF, dans lequel figurent uniquement les orbitales qui par-
ticipent a la liaison. On suppose dans ce cas que les autres électrons de valence du
fluor demeurent dans 1’atome de fluor. L’énergie de I’orbitale 2p du fluor est
inférieure a celle de ’orbitale 1s de I'hydrogéne, étant donné que le noyau de
I’atome de fluor attire ses électrons de valence plus fortement que ne le fait le noyau
de I’atome d’hydrogeéne envers son unique électron. Par conséquent, le niveau
d’énergie de 1I’électron 2p d’un atome de fluor est inférieur a celui de I’électron 1s
d’un atome d’hydrogéne. Le diagramme permet ainsi de prédire que HF sera stable,
étant donné que les niveaux d’énergie des deux électrons sont plus faibles dans la
molécule que dans les atomes de fluor et d’hydrogéne pris séparément. C’est
d’ailleurs cette diminution de I’énergie qui explique la formation de la liaison.

Le niveau d’énergie de I’ orbitale 2p du fluor étant inférieur a celui de I’ orbitale 1s
de I’hydrogéne, les électrons sont plus voisins de I’atome de fluor que de celui d’hy-
drogéne. En d’autres termes, la probabilité de présence du doublet liant dans I’or-
bitale moléculaire o est plus forte & proximité du fluor (voir la figure 7.44). Ainsi,
puisque le doublet d’électrons n’est pas partagé également entre les deux atomes, il
y a création d’une légere charge négative pour I’atome de fluor et, par conséquent,
d’une légere charge positive pour I’atome d’hydrogéne. C’est cette polarité de liai-
son qu’on observe exactement dans la molécule HE. La théorie des orbitales molécu-
laires permet donc d’expliquer clairement la différence d’électronégativité entre
I’hydrogéne et le fluor, ainsi que la distribution inégale des charges qui en résulte.
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Figure 7.42

Diagramme des niveaux d’énergie
des orbitales moléculaires valable
pour les ions NO* et CN™.
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Figure 7.43

Diagramme partiel des niveaux
d'énergie des orbitales molécu-
laires de HF.

noyau de H noyau de F

Figure 7.44

Distribution de la probabilité de
présence des électrons dans la
molécule HF. La densité électro-
nique est beaucoup plus forte &
proximité de I'atome de fluor.
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Figure 7.45

Structures de résonance de O3 et
de NO3~. C'est la liaison 7 qui
occupe différentes positions dans
les structures de résonance.

Figure 7.46

a) La molécule de benzéne est
constituée d'un anneau de six
atomes de carbone liés chacun &
un atome d’hydrogéne. Tous ces
atomes sont coplanaires. Toutes les
liaisons C-C sont équivalentes.

b) Les deux structures de réso-
nance de la molécule de benzéne.
Avec la théorie des électrons loca-
lisés, on doit faire appel & la
notion de résonance pour expli-
quer la présence de six licisons
C-C équivalentes.

Chapitre Sept  Liison covalente : orbitales

Combinaison de la théorie des électrons localisés
et de la théorie des orbitales moléculaires

L’un des principaux problemes imputables a la théorie des électrons localisés découle
de I’hypothése méme de la localisation des électrons. Ce probléme se pose de fagon
aigué pour certaines des molécules qu’on peut décrire a ’aide de plusieurs dia-
grammes de Lewis. On le sait, on a introduit la notion de résonance parce qu’aucun
de ces diagrammes pris séparément ne permet de décrire fidelement la structure élec-
tronique de ces molécules. Malgré tout, méme si on inclut la résonance, la théorie des
électrons localisés ne peut toujours pas décrire adéquatement des molécules et des
ions comme Oz ou NO3 .

En ce qui concerne la liaison, la théorie idéale serait en fait celle qui permettrait
d’allier 1a simplicité de la théorie des électrons localisés 4 la notion de délocalisation
caractéristique de la théorie des orbitales moléculaires. Or, on peut y arriver en com-
binant ces deux théories et utiliser cette combinaison pour décrire les molécules qui
exigent le recours 2 la notion de résonance (voir la figure 7.45). Etant donné qu’une
liaison double comporte une liaison o et une liaison 7, et qu’il existe une liaison ¢
entre tous les atomes de chaque structure, c’est la liaison 7 qui occupe différentes
positions.

On peut donc dire que, dans une molécule, les liaisons o sont localisées et la liai-
son 77, délocalisée. Par conséquent, quand on veut décrire les liaisons présentes dans
les molécules qui possedent des structures de résonance, on a recours 2 la théorie des
électrons localisés dans le cas des liaisons o et a celle des orbitales moléculaires
dans le cas des liaisons 7r. Ainsi, sans compliquer outre mesure la théorie, on peut
décrire de telles molécules de fagcon beaucoup plus exacte.

Pour illustrer cette facon de procéder, considérons les liaisons présentes dans la
molécule de benzéne — un important composé qu’on utilise dans ’industrie chi-
mique, et qu’il faut manipuler avec soin, car il est cancérigéne. La molécule de ben-
zene, CgHe, est constituée d’un noyau d’atomes de carbone, de forme hexagonale,
dans lequel chaque atome de carbone est lié 4 un atome d’hydrogéne (voir la figure
7.46a). On sait que les six liaisons C—C sont équivalentes. Or, pour expliquer cette
équivalence & I’aide de la théorie des électrons localisés, il faut introduire la notion
de résonance (voir la figure 7.46b).

a) b)
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Figure 7.47

les licisons o dans la molécule de benzéne.

Par conséquent on peut mieux décrire les liaisons en présence dans la molécule de
benzéne en utilisant la théorie qui résulte de la combinaison des deux théories. Les
liaisons o des atomes de carbone font alors intervenir les orbitales sp? (voir la figure
7.47). Toutes ces liaisons o sont d’ailleurs situées dans le plan de la molécule.

Chagque atome de carbone étant hybridé sp?, il reste & chacun une orbitale p per-
pendiculaire au plan du noyau; ces six orbitales p contribuent a la formation des
orbitales moléculaires 7 (voir la figure 7.48a). Les électrons qui occupent ces
orbitales moléculaires 7r sont délocalisés au-dessus et au-dessous du plan du noyau
(voir la figure 7.48b). 11 en résulte six liaisons C—C équivalentes, ce qui est conforme
a la structure connue de 1a molécule de benzéne. D’ailleurs, on représente souvent la
molécule de benzéne de 1a fagon suivante :

pour indiquer qu’il y a délocalisation des liaisons 7r.

On peut procéder de la méme maniére pour décrire d’autres molécules planes
dont la description a 1’aide de la théorie des électrons localisés exige le recours aux
structures de résonance. Par exemple, on peut décrire I’ion NO3~ 4 I’aide d’orbitales
moléculaires 7 (voir la figure 7.49). Dans cette molécule, on suppose que chaque
atome est hybridé sp?, ce qui laisse & chacun une orbitale p perpendiculaire au plan
de I’'ion — orbitales p qui se recouvrent et forment les orbitales moléculaires .

a) b)

Figure 7.48

a} Les orbitales moléculaires =
résultent du recouvrement des six
orbitales p (une par atome de C
des six carbones hybridés en sp?.
b) Les électrons de ces orbitales
moléculaires 7 sont délocalisés
dans I'ensemble du noyau: il en
résulte six licisons équivalentes. Le
modéle représenté integre les don-
nées concernant ces orbitales.
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moléculaires résultent d’une réorganisation des orbitales de valence des atomes qui

constituent la molécule.

Selon le critére (énergie ou forme), on distingue deux types d’orbitales molécu-
laires.

1. Energie. Une OM liante est une orbitale dont le niveau d’énergie est inférieur  la
somme de ceux des orbitales atomiques initiales. Ainsi, lorsque les électrons
passent des orbitales atomiques aux orbitales moléculaires liantes, leur niveau
d’énergie diminue. Ce phénomene favorise la formation d’une molécule stable
(il y a formation de liaisons). Une OM antiliante est une orbitale dont le niveau
d’énergie est supérieur a la somme de ceux des orbitales atomiques initiales.
Ainsi, lorsque les électrons passent des orbitales atomiques aux orbitales molécu-
laires antiliantes, leur niveau d’énergie augmente. ce qui ne favorise pas la forma-
tion de liaison(s).

2. Forme (symétrie). La probabilité de présence des électrons des orbitales molécu-
laires sigma (o) est située dans I’axe qui relie les deux noyaux, alors que celle des
orbitales moléculaires pi (77) est répartie au-dessus et au-dessous de cet axe.
L’ordre de liaison est un indice de la force d’une liaison:

. nombre d’électrons liants — nombre d’électrons antiliants
Ordre de liaison = 2

La stabilité d’une molécule (énergie de la liaison) est d’autant plus grande que la
différence entre le nombre d’électrons liants (ceux dont I’énergie diminue au
moment de la formation de la molécule) et le nombre d’électrons antiliants (ceux
dont I’énergie augmente) est importante.

D’une part, la théorie des orbitales moléculaires offre plusieurs avantages. Elle
permet: a) de prédire adéquatement la force relative d’une liaison, ainsi que le ma-
gnétisme de molécules diatomiques simples (le meilleur exemple étant la prédiction
du paramagnétisme de la molécule d’oxygene); b) d’expliquer la polarité des
liaisons ; ¢) de bien décrire la délocalisation des électrons dans les molécules poly-
atomiques. D’autre part, elle présente un inconvénient majeur: son application a
I’étude qualitative des molécules polyatomiques n’est pas facile.

Dans certains cas, on doit introduire la notion de résonance, étant donné que,
selon la théorie des électrons localisés, on suppose — méme si ce n’est pas exact —
que les électrons sont localisés entre deux atomes particuliers, dans une molécule.
Pour décrire de telles molécules avec davantage de précision, on doit faire appel 4 la
combinaison de la théorie des électrons localisés et de la théorie des orbitales
moléculaires. Ainsi, dans ces molécules, on considére les liaisons o comme des
liaisons localisées et les liaisons 77, comme des liaisons délocalisées.

Section 7.1 Section 7.2

hybridation théorie des orbitales moléculaires
hybridation sp* orbitale moléculaire

orbitales hybrides orbitale moléculaire sigma (o)
hybridation sp? orbitale moléculaire liante

liaison sigma (o) orbitale moléculaire antiliante
liaison pi (1) ordre de liaison

hybridation sp Section 7.3

hybridation sp3d

orbitale moléculaire pi ()
paramagnétisme
diamagnétisme

hybridation sp3d®
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Section 7.4
molécules diatomiques
hétéronucléaires

Section 7.5
délocalisation des liaisops 7
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Qu’est-ce qu’une orbitale moléculaire ? En quoi différe-t-elle
d’une orbitale atomique ? Pouvez-vous prédire, par la forme
d’une orbitale liante et d’une orbitale antiliante, laquelle a la
plus basse énergie ? Expliquez.
Quelle différence y a-t-il entre une orbitale moléculaire o et
une orbitale moléculaire o dans une molécule diatomique
homonucléaire ? En quoi different les orbitales liantes et
antiliantes ? Pourquoi y a-t-il deux orbitales moléculaires 7 et
une seule orbitale moléculaire o? Pourquoi les orbitales
moléculaires 7r sont-elles dégénérées ?

Comparez les figures 7.36 et 7.38. Pourquoi sont-elles dif-

férentes ? B,, cela est connu, est une molécule paramagné-

tique. Ses orbitales moléculaires o, €t 7, doivent donc &ire
interverties par rapport a la prédiction premiére. Pourquoi en
est-il ainsi ? Pourquoi devrait-on s’ attendre a ce que I’orbitale
oy, git une énergie inférieure a celle de 1'orbitale 5, ?

Pourquoi ne peut-on pas se référer a 1’atome d’oxygene

diatomique pour décider laquelle des orbitales, g, ou 7, 2

I"énergie la plus basse ?

Lequel des deux cas suivants serait énergétiquement favorisé ?

Expliquez.

a) Une molécule H; a laquelle on apporte suffisamment
d’énergie pour faire passer un électron d’une orbitale
moléculaire liante & une orbitale moléculaire antiliante.

b) Deux atomes H séparés.

Ecrivez le diagramme de Lewis pour la molécule HCN.

Indiquez les orbitales hybrides, illustrez toutes les liaisons

entre les atomes et dites s’il s’agit d’une liaison o ou d’une

liaison .

Trouvez I’erreur dans I’énoncé suivant: «La structure de la

molécule de méthane, CH,, est tétraédrique parce que I'atome

de carbone est hybridé sp?.» Formulez I’énoncé qui établit
adéquatement la relation exacte qui existe entre la structure de
1a molécule et le type d”hybridation du méthane.

ation y a-t-1l entre 1'ordre de liaison, 1’énergie de
haison et la longueur de liaison? Laquelle de ces grandeurs
peut tre mesurée ?

Les électrons des orbitales moléculaires liantes ¢ se trouvent
le plus souvent dans la région située entre deux atomes liés.
Pourquoi une telle disposition favorise-t-elle la liaison ? Dans
une orbitale antiliante ¢, ou serait-on susceptible de trouver,
par rapport aux noyaux, les électrons participant a une liai-
son?

10.

12.

14.

16.

18.

20.

22,

Comment peut-on déterminer expérimentalement si un échan-
tillon est paramagnétique ?

Quel type de molécules présente une liaison v délocalisée?
Expliauez.

z la théorie des électrons localisés pour décrire les
liaisons dans la molécule H,O.

Utilisez 1a théorie des électrons localisés pour décrire les
liaisons dans la molécule CCl,.

>z la théorie des électrons localisés pour décrire les
naisons dans la molécule H,CO (le carbone est 1’atome cen-
tral).

Utilisez la théorie des électrons localisés pour décrire les
liaisons dans la molécule C;H; (elle existe sous forme de
HCCH).

>z 1’état d’hybridation prévu de I’atome central des
molécules ou ions dont il a été question aux exercices 51 et 55
du chapitre 6.

Donnez I’état d’hybridation prévu de I’atome central des
molécules ou ions dont il a été question aux exercices 52 et 56
du chapitre 6.

>z 1"état d’hybridation prévu de I’atome central des
molécules ou ions dont il a été question a I’exercice 53 du
chapitre 6.

Donnez I’état d’hybridation prévu de I’atome central des
molécules ou ions dont il a été question a I’exercice 54 du
chanitre 6.

>z I’état d’hybridation prévu de I’atome central des
molécules ou ions dont il a été question a I’exercice 71 du
chapitre 6.

Donnez 1’état d’hybridation prévu de I’atome central des
molécules ou ions dont il a été question a ’exercice 72 du
chanitre 6.

iz I’état d’hybridation prévu de I’atome central des
molécules ou ions dont il a été question & I’exercice 73 du
chapitre 6.

Donnez 1’état d’hybridation prévu de I’atome central des
molécules ou ions dont il a été question a I’exercice 74 du
chabitre 6.

hacune des molécules suivantes, écrivez le diagramme
de Lewis, prédisez la structure moléculaire (y compris la
valeur des angles de liaison), repérez les orbitales hybrides de
I’atome central et prédisez la polarité globale.
a) CF,
b) NF3
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C) OFZ (
d) BF;

e) BeH,

f) TCF4

g) AsFs

h) KI'F2

i) KI'F4

P SeFs

k) XeOF,

l) XCOFZ

m) XeOy

Prédisez le type d’hybridation des orbitales du soufre dans
chacune des molécules ci-dessous.

a) SO2
b) SO, ”-
7
c) S;04% S—?—O
O
2
7 7
d) S,0¢2" O#?—O4O—?—O
O O
e) SO32*
f) SO427
g) SE;
h) SF,
i) SF,
i) FaS-SF

luez pourquoi les six atomes de C;H, sont coplanaires.

. Le diagramme de Lewis de la molécule d’alléne est le suivant:

H H
\C—Cfc/
/TN

H H

Les quatre atomes d’hydrogéne sont-ils tous situés dans le
méme plan ? Si non, comment sont-ils disposés les uns par rap-
port aux autres 7 Justifiez votre réponse.

ute du biacétyle et de 1’acétoine a la margarine pour

que le goiit de celle-ci s’apparente a celui du beurre.
o 0O
[

|
CH;—C—C—CHs CH3—$HAC—CH3

OH
biacétyle acétoine
Ecrivez les diagrammes de Lewis de ces composés et prédisez
la valeur de tous les angles C—C—O. Prédisez le type d’hybri-
dation des atomes de carbone dans ces deux composés. Dans
la molécule de biacétyle, les quatre atomes de carbone et les
deux atomes d’oxygene sont-ils coplanaires ? Combien y a-t-il
de liaisons o et de liaisons 7r dans la molécule de biacétyle et
celle de I’acétoine ?

28.

30.
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Dans I’industrie chimique, on utilise un grand nombre de
composés importants dérivés de 1’éthylene, C,H,, notamment
le méthylméthacrylate et I’acrylonitrile.

CH; H, b, H
N # NV
C=C id al C=C c
/ N\ 7 N
H el c-0-CH; H C
7 KA N\
O f N
méthylméthacrylate acrylonitrile

Ecrivez les diagrammes de Lewis de ces composés en indi-
quant tous les doublets libres. Déterminez la valeur approxi-
mative des angles a, b, ¢, d, e et f. Quel est le type d’hybrida-
tion de chacun des atomes de carbone? Dans 1’acrylonitrile,
combien y a-t-il d’atomes coplanaires ? Combien y a-t-il de
liaisons o et de liaisons 77 dans le méthylméthacrylate et dans
I acrvlonitrile ?

s premiers médicaments a avoir été approuvé pour le
traitement du syndrome de I’immunodéficience acquise (sida)
est I’azidothymidine (AZT). Complétez le diagramme de
Lewis de ’AZT.

a) Combien d’atomes de carbone sont hybridés sp*?

b) Combien d’atomes de carbone sont hybridés sp? ?

¢) Quel atome est hybridé sp ?

d) Combien y a-t-il de liaisons o dans cette molécule ?

e) Combien y a-t-il de liaisons 7 dans cette molécule ?

f) Quelle est la valeur de I’angle N-N-N dans le groupe
azido (—N3)?

g) Quelle est la valeur de I’angle H-O-C dans la chaine
latérale attachée au cycle de cinq atomes ?

h) Quel est I’état d’hybridation de 1’atome d’oxygene dans le
groupe ~CH,OH?

Les éléments épicés contiennent des molécules qui stimulent

les terminaisons nerveuses sensibles a la douleur (nocicep-

tives). Deux de ces molécules sont la pipérine et 1a capsaicine.

La pipérine est I’élément actif du poivre blanc et du poivre

noir; la capsaicine, celui du poivre de cayenne. Les cycles

présents dans la pipérine et dans la capsaicine sont présentés

sous forme abrégée. Chaque point de rencontre de deux lignes

représente un atome de carbone.

a) Complétez le diagramme de Lewis de la pipérine et de la
capsaicine, et indiquez tous les doublets d’électrons libres.
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H
H
AN /O
/ C\
H O
H pipérine
i
C CH CH CH
NOAD A N !
ITI i (CHy)z;j CH &« CH))I
" CH,
capsaicine

b) Précisez le nombre d’atomes de carbone qui sont hybridés
sp, en sp? et sp? dans chaque molécule.

¢) Indiquez quelles sont les orbitales hybrides utilisées par
les atomes d’azote dans chaque molécule.

d) Donnez les valeurs approximatives des angles de liaison
marqués a a I dans les structures ci-dessus.

’industrie des polymeres, deux molécules sont couram-
ment utilisées: 1’azodicarbonamide et le cyanoacrylate de
méthyle. Leurs structures sont les suivantes:

H
~a
H—N)
i o %
o) N--C_)d H,C=C_)f &
N
NH, C-L0-CH,
I-'n
(@)
azodicarbonamide cyanoacrylate de méthyle

L’ azodicarbonamide est utilisé dans la fabrication du poly-
styréne. Ajouté & du plastique fondu, il se transforme en trois
gaz (azote, monoxyde de carbone et ammoniac), qui restent
captifs sous forme de bulles dans le polymére fondu. Le
cyanoacrylate de méthyle est le principal ingrédient utilisé
daps la fabrication des colles super-puissantes. A mesure que
la colle seche, les molécules de cyanoacrylate de méthyle se
polymérisent par leur liaison double carbone-carbone.

a) Complétez les diagrammes de Lewis et indiquez tous les
doublets d’électrons libres.

b) Indiquez le type d’hybridation des atomes de carbone de
chaque molécule et des atomes d’azote de I’azodicar-
bonamide.

¢) Précisez le nombre de liaisons 7 dans chaque molécule.

d) Donnez la valeur approximative des angles de liaison mar-
qués a a h dans les structures ci-dessus.

32. I’antibiotique thiarubine-A a été découvert quand on a étudié
les habitudes alimentaires des chimpanzés sauvages en
Tanzanie. La structure de la thiarubine-A est la suivante:

H H
\ /

/7 A\
H;C—C=C—C C—C=C—C=C—CH=CH,

S—S
a) Complétez le diagramme de Lewis, en indiquant tous les
doublets d’électrons libres.
b) Indiquez le type d’hybridation des atomes de carbone et de
soufre de la thiarubine-A.
¢) Précisez le nombre de liaisons o et de liaisons 7r dans cette
molécule.

Théorie des orbitales moléculaires

Parmi les espéces suivantes, repérez celles qui, selon la
théorie des orbitales moléculaires, peuvent exister.
a) H,*, Hy, Hy, H22_.
b) H€22+, H62+, Hez.
34. Parmi les espeéces suivantes, repérez celles qui, selon la
théorie des orbitales moléculaires, peuvent exister.
a) N224, 022_, F22_.
h Re, B, Li,.

le de 1a théorie des orbitales moléculaires, pour chacune
ues especes diatomiques suivantes, déterminez la configura-
tion électronique, calculez 1’ordre de liaison et repérez celles
qui sont paramagnétiques.
a) Hy
b) B,
o F;

36. AT aide de la théorie des orbitales moléculaires, pour chacune
des especes diatomiques suivantes, déterminez la configura-
tion €lectronique, calculez 1’ordre de liaison et repérez celles
qui sont paramagnétiques.

a) N2
b) N,*+

M N~

Je de la théorie des orbitales moléculaires, décrivez les
nasons dans O,*, O, Oy~ et O,%~. Dans chaque cas, prédisez
I’ordre de liaison et la longueur relative de la liaison.
Déterminez le nombre d’électrons non appariés dans chaque
espece.

38. Placez les especes suivantes, Ny, N+ et N, par ordre crois-
sant de longueur de liaison et d’énergie de liaison. Utilisez les
réanltars obtenus a I’exercice 36.

ylene, C;H,, est le produit de la réaction du carbure de
calcium, CaC,, avec I’eau. Décrivez la structure de 1’anion
acétylure, C,%", & 1’aide de la théorie des électrons localisés et
de celle des orbitales moléculaires.



40.

42.

44.

46.

Construisez un diagramme d’énergie des orbitales molécu-
laires pour la molécule Cl,. Dites si la molécule est para-
magnétique.

Je de 1a théorie des orbitales moléculaires, pour chacune
des especes diatomiques suivantes, déterminez la configura-
tion électronique, calculez I’ordre de liilison et repérez celles
qui sont paramagnétiques.

a) CN+

b) CN

c¢) CN-

A I'aide de la théorie des orbitales moléculaires, pour chacune
des espéces diatomiques suivantes, déterminez la configura-
tion électronique, calculez I’ordre de liaison et repérez celles
qui sont paramagnétiques.

a) NO*

b) NO

c) NO~

7 les especes suivantes, CN*, CN et CN , par ordre
croissant de longueur de liaison et d’énergie de liaison.
Utilisez les résultats obtenus a I’exercice 41.

Placez les especes suivantes, NO*, NO et NO-, par ordre
croissant de longueur de liaison et d’énergie de liaison.
Utilisez les résultats obtenus a I’exercice 42.

ez comment deux orbitales atomiques 2p peuvent for-
mer une orbitale moléculaire o ou 7.

Montrez comment a lieu le recouvrement des orbitales ato-
miques 1s de H et 2p de F nécessaire a la formation des
orbitales moléculaires liantes et antiliantes dans la molécule de
fluorure d’hydrogene. Précisez s’il s’agit d’orbitales molé-
culaires o ou 7.

z-vous des figures 7.43 et 7.44 pour répondre aux ques-
tions suivantes.

a) Est-ce que, dans I’orbitale moléculaire liante de HF, la
densité électronique est plus prées de H que de F?
Expliquez pourquoi.

b) Est-ce que I’orbitale moléculaire liante tient plus du carac-
tere 2p du fluor, plus du caractere 1s de ’hydrogene, ou
tient également des deux ? Pourquoi ?

¢) Répondez aux deux mémes questions, mais cette fois-ci
concernant 1I’orbitale moléculaire non liante dans HE.

La molécule diatomique OH existe en phase gazeuse. La
longueur de la liaison et I’énergie de liaison ont été évaluées
respectivement & 97,06 pm et a 424,7 kJ/mol. Supposez que la
molécule OH est analogue a la molécule HF dont il a été ques-
tion dans le présent chapitre et que les orbitales moléculaires
résultent du recouvrement de 1’ orbitale de faible énergie p, de
I’oxygene avec I orbitale 1s 2 haute énergie de I’hydrogene (Ia
liaison O-H se trouve dans I’axe des z).

a) Laquelle des deux orbitales moléculaires aura le plus le

caractere 1s de I’hydrogéne ?
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b) Est-ce que l’orbitale 2p, de 1’oxygeéne peut former des
orbitales moléculaires avec I’orbitale 1s de I'hydrogene ?
Expliquez.

¢) Sachant que seules les orbitales 2p de 1’oxygene interagis-
sent de fagon significative avec I’orbitale 1s de 1’hy-
drogéne, complétez le diagramme d’énergie de I’orbitale
moléculaire de OH. Placez le bon nombre d’électrons aux
divers niveaux d’énergie.

d) Evaluez I’ordre de liaison dans la molécule OH.

e) Dites si I’ordre de liaison de OH* sera supérieur, inférieur
ou identique a celui de OH. Expliquez.

-

de de la théorie des électrons localisés, décrivez les
liaisons dans la molécule O3 et I’ion NO,~. Comment, a I’aide
de la théorie des orbitales moléculaires, peut-on décrire les
liaisons 47 dans ces deux especes ?

50. A I'aide de la théorie des électrons localisés, décrivez les

52,

liaisons dans I’ion CO42~. Comment, 2 I"aide de la théorie des
orbitales moléculaires, peut-on décrire les liaisons 7 dans
cette espece?

irs oxyfluorures de chlore,
ainsi que leurs cations et anions associés. Ce sont de puissants
agents d’oxydation et de fluoration. FCIO; est le plus stable
de ces composés; on a méme envisagé de 1’utiliser comme
agent oxydant du combustible destiné aux fusées. Pour cha-
cune des molécules ci-dessous, écrivez le diagramme de
Lewis, prédisez la structure de la molécule et décrivez les
liaisons (en ce qui concerne les orbitales hybrides).
a) FCIO
b) FCIO,
¢) FCIO;
d) F3ClO
e) F3C102
FCIO; et F3ClO peuvent tous deux former des anions stables
en gagnant un ion fluorure. F5ClO et F3ClO; peuvent tous
deux devenir des cations stables, en perdant un ion fluorure.
Ecrivez les diagrammes de Lewis de ces ions et trouvez I’hy-
bridation du chlore de ces ions.

einter les jeans, on utilise le colorant indigo. La couleur
obtenue est dite bleu marine parce qu’on utilisait I’indigo
pour teinter les uniformes de la marine britannique, au XVIII®
siecle. La structure de I’indigo est la suivante:

S A
H\C/C\C/C\ /N\ /C\C/H
| I L= I |
O =Ny
| | I ]

H H .0. H
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54

56.
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a) Combien y a-t-il de liaisons o et de liaisons 4r dans cette
molécule ?

b) Quelle est I’hybridation des atomes de carbone dans la
molécule d’indigo ?

A P’aide des énergies de liaison présentées au tableau 6.4.
évaluez la difficulté de rotation d’une liaison double C=C.

Expliquez comment on peut passer de

Cl H
N /
Cc=C
/ N
H Cl

a
Cl Cl
N 7
Cc=C
/ AN
H H

en ce qui concerne la rupture et la formation de liaisons.
Autrement dit, que doit-il arriver 2 la liaison 77

z les diagrammes de Lewis des molécules ci~dessous.
Predisez la structure moléculaire, la polarité des liaisons, les
angles de liaison, ainsi que les orbitales hybrides utilisées par
les atomes identifiés par un astérisque.

a) COCl,
!
C*
Cl/ \Cl
b) N,F,
F—N*—N*—F
¢) COS
O—C*—S
d) ICl;
Cl—]*—Cl
Cl

Complétez les structures de résonance suivantes de OPCls:

7 |
Cl—1|3—Cl «— Cl~—1|3—Cl

Cl a
(&) (B)

a) Est-ce que la structure moléculaire serait la méme pour
chaque structure de résonance ?

b) Quel est I’état d’hybridation de P dans chacune de ces
structures ?

¢) Quelles orbitales utilise 1’atome P pour former une liaison
77 dans la structure B ?

d) Quelle structure de résonance serait la plus probable
d’apres la théorie des charges formelles ?

1écule N,O est linéaire et polaire.

a) Sur la base de cette donnée expérimentale, quelle serait sa
bonne structure : NNO ou NON ? Expliquez.

b) D’apres la réponse a la section a), écrivez le diagramme de
Lewis de N,O (y compris les structures de résonance).
Indiquez la charge formelle de chaque atome et 1’état d’hy-
bridation de 1’atome central.

¢) Comment pourrait-on décrire, en termes d’orbitales, la

liaison multiple dans : N=N—O :
Décrivez les liaisons présentes dans NO*, NO™ et NO, en uti-
lisant la théorie des électrons localisés et celle des orbitales

moléculaires. Expliquez tout désaccord entre ces deux
théories.

le de la théorie des orbitales moléculaires, décrivez les
naisons présentes dans N, & son premier état d’excitation
(celui dont I’énergie est la plus voisine de celle de 1’état fon-
damental). Quelles différences doit-on s”attendre a découvrir
entre les propriétés de la molécule a I’état fondamental et
celles de la méme molécule a son premier étal d’excitation?
(On désigne par état excité d’une molécule, celui pour lequel
le niveau d’énergie de la configuration électronique est dif-
férent du plus bas niveau d’énergie que peut prendre la
molécule.)

. Le diagramme de Lewis ci-dessous, relatif & O, respecte la

regle de I’octet.
[0=0;
A P’aide du diagramme des niveaux d’épergie des orbitales

moléculaires, montrez que ce diagramme de Lewis cor-
respond a un €tat excité.

res qui répondent a la formule de 1’acide

cyanurique :
2O.
\?/ \?4. ; . -
- 3 N N
N_ N 0—C~ ¢
H ¢~ TH Lol
(”) TN
|
:O—H

a) Dites s’il s’agit de structures de résonance de la méme
molécule. Expliquez.

b) Indiquez 1’état d’hybridation des atomes de carbone et
d’azote dans chaque structure.

c) A I’aide des énergies de liaison (voir le tableau 5.4),
prédisez quelle forme serait la plus stable, autrement dit
laquelle contient les liaisons les plus solides.



62. La structure du cholestérol, C,7H,460, est la suivante :

H;C CH,

CH;

HO

H

Dans cette structure simplifiée, chaque sommet, ou point de
rencontre, représente un atome de carbone et la plupart des
atomes H ne sont pas indiqués. Ecrivez la structure complete
du cholestérol, en indiquant tous les atomes de carbone et
d’hydrogéne. Déterminez I’Hybridation de chaque atome de
carbone. Les atomes de carbone sont-ils tous situés dans le
méme plan, comme le suggére la structure ?

1 synthése du cyanamide (H,NCN), un important produit
chimique, se fait de la fagon suivante:
CaCy; +N; —— CaNCN+C

CaNCN 9%, H,NCN

cyanamide

Le cyanamide de calcium (CaNCN) est utilisé comme ferti-
lisant, herbicide ou défoliant du coton. On I'utilise également
pour préparer des résines 2 base de cyanamide, de dicyandia-
mide et de mélamine :
H,NCN 22, NCNC(NH,),
dicyandiamide
H,N N NH
NONC(NH), e~ N N
NH,4 | |
N N
N C/

I
NH,

mélamine
(liaisons 7
non illustrées)

a) Ecrivez les diagrammes de Lewis de NCNZ-, H,NCN, du
dicyandiamide et de la mélamine, y compris, le cas
échéant, les structures de résonance.

64.

66.
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Problémes-defis

b) Indiquez I’état d’hybridation des atomes C et N dans cha-
cune des espéces.

¢) Précisez le nombre de liaisons o et de liaisons 7 dans
chaque espeéce.

d) Dites si le cycle dans la molécule de mélamine est
planaire.

e) Dans la molécule de dicyandiamide (NCNC(NH,),), les
trois liaisons C-N n’ont pas la méme longueur, et la
molécule est non linéaire. De toutes les structures de réso-
nance que vous avez écrites pour cette molécule, dites
celle qui est la plus importante.

Pour répondre aux questions suivantes, servez-vous de dia-

grammes d’épergie des orbitales moléculaires.

a) L’énergie de premiere ionisation de N, (1501 kJ/mol) est
plus grande que I’énergie de premiére ionisation de 1’azote
atomique (1402 kJ/mol). Expliquez.

b) D’aprés vous, est-ce que F, a une énergie de premiére ioni-
sation plus élevée ou plus faible que celle du fluor ato-
mique ? Pourquoi ?

Un ballon contenant de 1’azote gazeux est irradié avec de la

lumiére dont la longueur d’onde est de 25 nm. Servez-vous

des données ci-dessous pour déterminer I’espéce qui pourrait
se former dans le ballon durant I’irradiation.
Na(g) — 2N(g) AH=941kJ/mol
Ny(g) — Npt(g)+e™ AH=1501kJ/mol
N(g) — N*(g)+e~ AH=1402kJ/mol

De quel ordre serait la longueur d’onde nécessaire pour pro-

duire dans le ballon de I’azote atomique sans toutefois pro-

duire aucun ion ?

Contrairement aux molécules CO et O,, CS et S, sont trés

instables. Fournissez une explication en vous basant sur la

capacité relative des atomes d’oxygéne et de soufre a former

des liaisons 7.

Les valeurs d’énergie de liaison obtenues expérimentalement

peuvent varier grandement selon la molécule étudiée. Soit les

réactions suivantes :
NCls(g) —— NCly(g) + CI(g) AH =375 kJ/mol

ONCI(g) —> NO(g) + Cl(g) AH =158 kJ/mol

Justifiez la différence des valeurs AH pour ces réactions,
méme si chacune d’elles semble ne faire intervenir le bris que
d’une seule liaison N—Cl. (Indice: Prendre en considération
I’ordre de liaison de NO dans ONCI et dans NO.)



















4 maximiser les interactions @--—@ et & réduire au minimum les interactions
@---@ et @-—-@, comme cela est illustré a Ia figure 8.4b).

La force des interactions dipdle-dipdle, qui est en général de I’ordre de | % de
celle des liaisons ioniques ou covalentes, diminue rapidement au fur et & mesure que
la distance entre les dipdles augmente. Cette attraction, qui s’gjoute aux forces de
dispersion de London, permet de comprendre pourquoi des hydrures polaires comme
PH;, HCI et H,S possedent des points d’ébullition dont la valeur est supéricure a
celle du point d’ébullition de I’hydrure non polaire SiH, (voir la figure 8.3), et ce,
méme si tous ces hydrures possedent le méme nombre d’électrons — et, par con-
séquent, a peu pres la méme polarisabilité.

C’est dans les molécules pour lesquelles I’atome d’hydrogene est li€ a un atome
fortement électronégatif (par exemple I’azote, I’oxygéne ou le fluor) qu’on trouve les
interactions dip6le-dipdle les plus fortes. Deux facteurs permettent d’expliquer la
force de ces interactions: la polarité élevée de la liaison (F, O et N sont trés élec-
tronégatifs) et le grand rapprochement des dipdles imputable a la petite taille des
atomes d’azote, d’oxygene et de fluor. Etant donné que cette interaction dipdle-
dipdle est particulierement forte, on lui a donné un nom particulier, soit liaison
hydrogene. La figure 8.5 illustre les liaisons hydrogéne qui existent entre les
molécules d’eau.

Les liaisons hydrogene exercent une influence trés importante sur diverses pro-
priétés physiques. Considérons, par exemple, le point d’ébullition des hydrures cova-
lents des éléments des groupes IVA, VA, VIA et VIIA (voir la figure 8.3). On
remarque que, dans le cas du groupe IVA, le point d’ébullition de CH, est le plus bas
de la série, comme il se doit, alors que, dans les autres groupes, I’hydrure dont la
masse molaire est la plus faible a un point d’ébullition anormalement élevé.
Pourquoi? A cause des trés fortes liaisons hydrogéne qui existent entre les plus
petites molécules pour lesquelles les liaisons X—H sont les plus polaires. 1l faut
donc fournir une quantité d’énergie anormalement élevée pour rompre ces inter-
actions et former ainsi les molécules isolées caractéristiques de 1’état gazeux. Dans
I’état liquide, ces molécules sont maintenues ensemble, méme a haute température,
ce qui explique la valeur trés élevée de leur point d’ébullition.

25-

a)

b)

Figure 8.5

a) Molécule d’eau polaire. bj Liaisons hydrogéne enire des molécules d’eau. II
est & remarquer que la petite taille des atomes d’hydrogéne permet des rap-
prochements plus importants.
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a)

attraction --
répulsion --------- -

b)

Figure 8.4

a) Interaction électrostatique de
deux molécules polaires. b} Inter-
actions de plusieurs dipéles &
I'état liquide.






lorsque la paroi est faite d’une substance qui posséde des affinités avec le liquide. Le
verre, par exemple, contient de nombreux atomes d’oxygéne qui portent une charge
négative partielle; c’est cette charge qui attire le pdle positif des molécules polaires
comme celles de 1’eau. Voila pourquoi I’eau «monte» spontanément le long d’une
paroi de verre. Comme cette adhésion tend & augmenter la surface de I’eau, elle est
cependant contrée par les forces de cohésion (liaisons hydrogeéne) qui tendent a en
minimiser la surface. Si le diameétre d’un tube est suffisamment petit (tube capillaire),
les forces d’adhésion dominent et font monter I’eau & des hauteurs importantes,
jusqu’a ce que le poids de la colonne d’eau équilibre I’ attraction qu’exerce la surface
du verre sur I’eau. La forme concave du ménisque (voir la figure 8.7) révele que les
forces d’adhésion de I’eau a1’égard du verre sont supérieures aux forces de cohésion.
Par contre, dans le cas d"un liquide comme le mercure (voir la figure 8.7), le liquide
«descend » dans le tube capillaire, et le ménisque est convexe ; ce comportement est
caractéristique d’un liquide dont les forces de cohésion sont supérieures aux forces
d’adhésion a I’égard du verre.

La viscosité est une autre propriété des liquides qui dépend fortement des inter-
actions intermoléculaires. La viscosité est une mesure de la résistance d’un liquide 2
I’écoulement. Cela va de soi, les liquides dans lesquels les forces intermoléculaires
sont importantes sont tres visqueux. Le glycérol, par exemple, dont la structure est

H
H—(|3—O—H
H—C—0—H
H—C—O—H

i

aune viscosité relativement élevée, due en grande partie & sa grande capacité de for-
mer des liaisons hydrogéne a I’aide de ses groupes O-H.

La complexité moléculaire est également une cause de viscosité élevée, étant
donné que des molécules trés grandes ont tendance & s’entreméler. ’essence, par
exemple, un produit non visqueux, est constituée de molécules de structure
CH3—(CHy),—CHs, ot n varie de 5 4 9 environ. La graisse, par contre, un produit
trés visqueux, est constituée de molécules du méme type, mais beaucoup plus
longues, » variant de 20 2 25.

Théorie relative d la structure des liquides

A bien des égards, il est plus difficile d’élaborer une théorie relative 2 la structure des
liquides qu’ celle des deux autres états de la matiére. A I’état gazeux, les particules
sont si éloignées les unes des autres et se déplacent si rapidement que, dans la plupart
des cas, les forces intermoléculaires sont négligeables. C’est pourquoi, pour décrire les
gaz, on peut recourir 4 une théorie relativement simple. A I’état solide, les forces inter-
moléculaires sont importantes, et les mouvements des molécules sont limités: 1a
encore, une théorie relativement simple peut suffire. A 1’état liquide, par contre, les
forces intermoléculaires sont importantes, ainsi que les mouvements des molécules.
On ne peut donc pas rendre compte d’une telle complexité a I’aide d’une théorie
simple. Gréce a de récentes découvertes en spectroscopie (science des interactions de
la matiere et des radiations électromagnétiques), on peut de nos jours enregistrer cer-
tains changements tres rapides qui ont lieu dans les liquides. On peut donc, & partir de
ces données, élaborer des théories relatives aux liquides qui sont de plus en plus

8.2 Ftat liquide
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ondes en phase
(avant leur rencontre
avec les atomes)

a)

Figure 8.10

Des rayons X dispersés par deux
atomes différents peuvent se ren-
forcer a) ou b} s’annuler I'un
I'autre lorsqu’ils se rencontrent,
selon qu'ils sont en phase ou
déphasés.

Figure 8.11

Réflexion de rayons X, de lon-
gueur d'onde A, par deux atomes
situés dans deux couches dif-
férentes d'un cristal. Londe
inférieure parcourt une distance
supplémentaire égale a (xy + yz).
Si cette distance est un multiple
de la longueur d’onde (n =1, 2,
3, ..., n), les ondes se renforcent
F'une I'autre lorsqu’elles quittent
le cristal.

/ :
My T
d Vﬁ/? \:/\W“& s o]ndes toujours
|

les ondes se rencontrent

et se renforcent 1’une 1’autre,

étant donné que (d, — d;) est

un multiple de la longueur

d’onde des rayons X b)

aucune onde

en phase résultante

ondes en phase
(avant leur rencontre
avec les atomes)

les ondes se rencontrent
et s’annulent I’'une 1’autre,
étant donné que (d, —dy)
n’est pas un multiple de
la longueur des rayons X

obtient sur une plaque sensible sont dues au fait que les ondes dispersées par les dif-
férents atomes peuvent s’additionner ou s’annuler les unes les autres lorsqu’elles se
rencontrent (voir la figure 8.10). C’est la différence entre les distances parcourues
par les ondes apres qu’elles aient frappé les atomes qui détermine leur addition ou
leur annulation. Etant donné que les ondes incidentes sont en phase, si la différence
entre les distances parcourues apres réflexion est un multiple de la longueur d’onde,
les ondes sont toujours en phase lorsqu’elles se rencontrent de nouveau.

Par ailleurs, la distance parcourue aprés réflexion variant en fonction de la distance
qui sépare les atomes, la figure de diffraction peut permettre de déterminer I’espace-
ment interatomique. Pour trouver la relation exacte, on peut utiliser le diagramme de
la figure 8.11, qui illustre la réflexion de deux ondes en phase par des atomes situés
dans deux couches différentes d’un cristal. La distance additionnelle parcourue par
I’onde inférieure est égale a la somme des distances xy et yz; ainsi aprés réflexion, les
ondes sont en phase si

Xy +yz=nA 8.1
ol n est un entier et A, la longueur d’onde des rayons X incidents. En recourant i la
trigonométrie (voir la figure 8.11), on peut montrer que
xy+yz=2dsin 6 8.2)
ou d est la distance qui sépare les atomes et 6, I’angle d’incidence et I’angle de ré-
flexion. En regroupant les équations 8.1 et 8.2 on obtient
nA =2dsin 6 (8.3)

I’équation 8.3 porte le nom d’équation de Bragg, en 1’honneur de William Henry

Bragg (1862-1942) et de son fils, William Lawrence Bragg (1890-1971), qui ont

rayons incidents rayons réfléchis



8.3 Infroduction & |'étude des structures et des types de solides

obtenu le prix Nobel de physique, en 1915, pour leurs travaux relatifs a 1’ utilisation
des rayons X en cristallographie.

Un diffractometre est un instrument couplé a un ordinateur qu’on utilise pour
effectuer 1’analyse des cristaux par diffraction de rayons X. Le diffractomeétre
imprime au cristal un mouvement de rotation par rapport au faisceau de rayons X et
recueille les données obtenues gréce 2 la dispersion des rayons X par les différents
plans d’atomes présents dans le cristal. Ces données sont ensuite analysées par 1’or-
dinateur. Les techniques d’analyse structurale des cristaux sont de nos jours si per-
fectionnées qu’on peut déterminer des structures trés complexes, comme celles
qu’on rencontre en biologie. Par exemple, la structure de plusieurs enzymes a été
déterminée, ce qui permet aux biochimistes de mieux comprendre leur fonction-
nement. Gréce 2 la technique basée sur la diffraction des rayons X, on peut ainsi
obtenir des renseignements sur les longueurs des liaisons et les angles de liaison, et,
ce faisant, vérifier les prédictions des théories en ce qui concerne la géométrie
moléculaire.

Types de solides cristallins

1l existe de nombreux types de solides cristallins. Ainsi, méme si le sucre et le sel
sont facilement dissous dans I’eau, les propriétés de leurs solutions sont tres dif-
férentes: par exemple, une solution de sel permet le passage du courant électrique,
alors qu’une solution de sucre ne le permet pas. C’est la nature des composants de
ces deux solides qui permet d’expliquer ce comportement. Le sel de table, NaCl, est
un solide ionique : il contient des ions Na* et C]~. Quand le chlorure de sodium solide
est dissous dans de I’eau polaire, les ions sodium et chlorure sont répartis dans
P’ensemble de la solution; c’est pourquoi ils permettent le passage du courant élec-
trique. Le sucre de table, ou saccharose, par contre, est composé de molécules neu-
tres, qui sont dispersées dans I’ensemble du solvant apres la dissolution du solide. 11
n’y a formation d’aucun ion, et la solution résultante ne permet pas le passage du
courant électrique. Ces exemples sont caractéristiques de deux types importants de
solides : les solides ioniques (représentés par le chlorure de sodium) et les solides
moléculaires (représentés par le saccharose).

Dans un solide ionique, ce sont des ions qui occupent les nceuds du réseau dé-
crivant la structure de ce solide. Par contre, dans un solide moléculaire, ce sont des
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Figure 8.18

Selon la théorie de la mer d'élec-
trons, dans un métal, les cations,
disposés en réseau, baignent dans
une «mer» d'électrons ge valence.
a) Représentation d'un métal
alcalin (groupe IA) qui posséde un
électron de valence. b) Représen-
tation d’un métal alcalinoterreux
(groupe 1A} qui posséde deux
é?ectrons de valence.

réseaux de certains métaux ne sont pas compacts: par exemple, les métaux alcalins
ont un réseau caractérisé par une maille cubique centrée (voir la figure 8.9b), dans
laquelle les sphéres sont en contact selon les diagonales du cube. Dans ce réseau,
chaque sphére a 8 sphéres voisines (on le vérifie en comptant le nombre d’atomes qui
entourent 1’atome situé au centre de la maille), et non pas 12 comme dans un réseau
compact. On ne comprend pas encore trés bien pourquoi un métal donné adopte une
structure particuliére.

Ligison dans les métaux

Pour qu’elle soit acceptable, toute théorie relative 4 la liaison dans les métaux doit
permettre d’expliquer les principales propriétés physiques de ceux-ci: malléabilité,
ductilité et conductibilité efficace et uniforme de la chaleur et de 1’électricité dans
toutes les directions. Méme si la plupart des métaux purs sont relativement mal-
léables, ils sont résistants, et la valeur de leur point de fusion est élevée. Ces pro-
priétés révelent que, dans la plupart des métaux, la liaison est a la fois forte et non
orientée. Autrement dit, méme s’il est difficile de séparer les couches voisines des
atomes d’un métal, il est relativement facile de les déplacer, i la condition toutefois
qu’elles demeurent en contact les unes avec les autres.

La théorie 1a plus simple qui permet d’expliquer ces propriétés est 1a théorie de la
mer d’électrons, selon laquelle un réseau de cations métalliques baigne dans une
«mer» d’électrons de valence (voir la figure 8.18). Les électrons mobiles peuvent
conduire la chaleur et I’électricité, alors que les cations peuvent facilement se dépla-
cer quand on martele le métal (pour en faire une feuille) ou qu’on le tréfile.

Une autre théorie, qui permet de rendre compte de fagon plus détaillée des
niveaux d’énergie des électrons et de leurs déplacements, est la théorie des bandes












360  (Chapiire Huit Liquides et solides

a) diamant
faibles
liaisons
entre les
; , couches
b) graphite
Figure 8.22

Structures du diamant et du
graphite. Dans chaque cas, seule
une partie de la structure est
illustrée.

Figure 8.23

Représentation partielle des
niveaux d'énergie des orbitales
moléculaires : a) dans le diamant;
b} dans un métal typique.

Carbone et silicium: solides atomiques covalents

De nombreux solides atomiques possédent des liaisons covalentes fortement orien-
tées formant un solide qui serait mieux vu comme une «molécule géante». On
appelle ces substances des solides covalents. Contrairement aux métaux, ces maté-
riaux sont fragiles et mauvais conducteurs de la chaleur ou de Iélectricité. Pour
expliquer en détail les solides covalents, étudions deux éléments trés importants, le
carbone et le silicium, ainsi que quelques-uns de leurs composés.

Les deux formes allotropiques de carbone les plus courantes, le diamant et le
graphite, sont des exemples typiques de solides covalents. Dans le diamant, la subs-
tance naturelle la plus dure qu’on connaisse, chaque atome de carbone occupe le
centre d’un tétraedre dont les quatre sommets sont également occupés par d’autres
atomes de carbone pour former une grosse molécule (voir la figure 8.22a). Cette
structure est stabilisée par des liaisons covalentes qui, selon la théorie des électrons
localisés, sont formées par recouvrement des orbitales hybrides sp® des atomes de
carbone.

Il est également intéressant d’appliquer la théorie des orbitales moléculaires aux
atomes de carbone du diamant. La figure 8.23 présente le diagramme des bandes
d’énergie du diamant et celui d’un métal typique. Rappelons que la conductibilité des
métaux est due au transfert, dans les bandes quasi inoccupées (bandes de conduc-
tion), d’électrons excités provenant de bandes remplies. Dans le diagramme du dia-
mant, on remarque qu’il existe, entre les deux zones (orbitales remplies et orbitales
inoccupées), une large bande interdite, ce qui signifie que les électrons ne peuvent
pas étre facilement transférés dans les bandes de conduction inoccupées. On ne doit
donc pas s’attendre a ce que le diamant soit un bon conducteur de I"électricité, ce que
I’expérience confirme: le diamant est un isolant électrique (il n’est pas conducteur
du courant électrique).

Le graphite, une autre forme allotropique du carbone, est quant a lui trés différent
du diamant. Alors que le diamant est dur, incolore et non conducteur, le graphite est
onctueux, noir et conducteur. Ces différences sont imputables & des différences de
liaison dans ces deux types de solides. Contrairement au diamant, dans lequel les
atomes de carbone sont disposés en forme de tétragdre, le graphite a une stucture
lamellaire : chaque couche est constituée de cycles soudés formés de six atomes de
carbone chacun (voir la figure 8.22b). Dans une couche donnée, chaque atome de car-
bone est entouré de trois autres atomes de carbone coplanaires avec lesquels il forme
des angles de 120°. Selon la théorie des électrons localisés, il s”agit 14 d’une hybri-
dation sp?. Les trois orbitales sp? de chaque atome de carbone sont utilisées pour for-
mer des liaisons avec les trois autres atomes de carbone. Dans chaque atome de car-
bone, on trouve une orbitale 2p non hybridée perpendiculaire au plan des atomes de
carbone (voir la figure 8.24). Ces orbitales s’associent pour former un groupe d’or-
bitales moléculaires trés rapprochées, les orbitales 7, importantes 4 deux points de
vue : premiérement, elles contribuent grandement a assurer la stabilité des couches de
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Figure 8.26

Structure du quartz {formule
empirique: SiOy). Le quartz est
composé de chaines de tétraédres
SiO4 qui partagent leurs

atomes d’oxygéne.

a 2800°C, on peut convertir presque complétement le graphite en diamant. La haute
température exigée par ce processus est due a la nécessité de briser les fortes liaisons
du graphite pour que leur réagencement ait lieu.

Le silicium est un important élément présent dans les composés qui forment
I’écorce terrestre. En fait, le silicium est 4 la géologie ce que le carbone est 2 1a biolo-
gie: de la méme maniére que le carbone est I’élément de base des systémes
biologiques les plus importants, on trouve les composés de silicium dans la plupart
des roches, des sables et de 1a terre présents dans I’écorce terrestre. Méme si le car-
bone et le silicium sont des éléments voisins du groupe IVA du tableau périodique,

s composés du carbone et les composés du silicium ont des propriétés totalement
différentes. Les composés du carbone comportent en général de longues chaines de
liaisons carbone-carbone, alors que les composés du silicium les plus stables com-
portent des chaines de liaisons silicinm-oxygene.

Le composé fondamental formé de silicium et d’oxygene est la silice, dont la for-
mule empirique est SiO,. En se basant sur les propriétés d’un composé similaire, le
dioxyde de carbone, CO,, on devrait s’attendre a ce que la silice soit un gaz consti-
tué de molécules SiO, individuelles. Or, il n’en est rien. Le quartz et divers autres
types de sables sont des matériaux typiques composés de silice. A quoi cette dif-
férence est-elle due 7 Aux liaisons.

Considérons le diagramme de Lewis du CO,.

0=C=0_

Dans ce cas, chaque liaison C=0 est formée d’une liaison o (qui fait intervenir
une orbitale hybride sp du carbone) et d’une liaison 77 (qui fait intervenir une orbitale
2p du carbone). Le silicium, par contre, ne peut pas utiliser ses orbitales de valence
3p pour former des liaisons fortes 7 avec I’oxygene, puisque les tailles de son atome
et de ses orbitales sont trop grandes pour qu’un recouvrement efficace ait lieu avec
les orbitales de I’ oxygene, plus petites. Par conséquent, au lieu de former des liaisons
r, ’atome de silicium respecte la régle de I’octet en formant des liaisons simples
avec quatre atomes d’oxygene (voir la figure 8.26). On remarque que chaque atome
de silicium occupe le centre d’un tétra¢dre dont les sommets sont occupés par des
atomes d’oxygene, que I’atome central de silicium partage avec d’autres atomes de
silicium ; ainsi, méme si la formule empirique du quartz est SiO,, sa structure de base
est constituée d’un réseau de tétraédres SiO4 (réseau dans lequel les atomes
d’oxygene font le pont) et non de molécules SiO, individuelles. On constate donc
que les capacités différentes du carbone et du silicium de former des liaisons 7 avec
I’oxygeéne exercent une importante influence sur les structures et les propriétés du
CO; et du SiO,.

Les composés apparentés au silicium, qu’on trouve dans la plupart des roches,
sols et argiles, sont des silicates. Comme celle de 1a silice, la structure de base des
silicates est constituée de tétraedres SiO, interreliés. Par contre, contrairement 2 la
silice, pour laquelle le rapport O: Si est de 2: 1, les silicates ont un rapport O: Si
supérieur a 2:1; ils contiennent par ailleurs des anions silicium-oxygeéne. Donc, pour
qu’il y ait formation de silicates solides neutres, il faut que des cations équilibrent la
charge négative excessive. En d’autres termes, les silicates sont des sels qui contien-
nent des cations métalliques et des anions polyatomiques silicium-oxygene. La fi-
gure 8.27 présente certains anions silicates importants.

Quand on éleve la température de la silice 4 une valeur supérieure a celle de son
point de fusion (environ 1600°C) et qu’on la refroidit rapidement, il y a formation
d’un solide amorphe appelé verre (voir la figure 8.28). Contrairement 2 la structure
du quartz, cristalline, celle du verre est désordonnée. En fait, le verre ressemble beau-
coup plus 2 une solution visqueuse qu’a une solution cristalline. On obtient le verre









8.5 Corbone et silicium : solides atomiques covalents

diamant, entre les orbitales moléculaires remplies et les orbitales moléculaires inoc-
cupées, on trouve une large bande interdite (voir lu figure 8.23): la largeur de cette
bande interdit I’excitation des €lectrons dans les orbitales inoccupées (bandes de
conduction) ; c’est pourquoi le diamant est un isolant. Dans le cas du silicium, la si-
tuation est semblable. La bande interdite y étant cependant plus étroite, quelques
électrons peuvent la traverser, a 25°C; c’est pourquoi le silicium est un semi-
conducteur. En outre, 4 haute température, ¢’est-a-dire quand la valeur de ’énergie
nécessaire pour exciter les €lectrons dans les bandes de conduction est plus élevée, la
conductibilité du silicium augmente. Ce comportement est caractéristique d’un semi-
conducteur et contraire a celui des métaux, dont la conductibilité diminue en fonction
de la température.

A la température ambiante, on peut augmenter la faible conductibilité du silicium
en dopant le cristal de silicium avec certains autres €léments. Par exemple, quand on
remplace un faible pourcentage des atomes de silicium (cristal héte) par des atomes
d’arsenic (dont chaque atome possede un électron de valence de plus que I’atome de
silicium), les électrons excédentaires assurent la conduction (voir la figure 8.29a): il
s’agit alors d’un semi-conducteur de type n. I’énergie des électrons excédentaires
est voisine de celle des bandes de conduction ; on peut donc facilement exciter ces élec-
trons dans ces bandes, ot ils conduisent le courant électrique (voir la figure 8.30a).

On peut également augmenter la conductibilité¢ du silicium en dopant le cristal
avec un élément comme le bore, qui ne posséde que trois électrons de valence, soit
un de moins que I’atome de silicium. Ftant donné que 1’atome de bore possede un
électron de moins que le nombre requis pour qu’il y ait formation de liaisons avec
tous les atomes de silicium voisins, il y a création d’un trou (voir la figure 8.29b).
Ainsi, quand un électron se déplace pour occuper ce trou, il crée un autre trou a la
place qu’il vient de quitter. Ce processus se répete de telle sorte que le trou se déplace
dans le cristal dans la direction opposée & celle du déplacement des électrons, qui
«sautent» pour remplir les trous. On peut par ailleurs considérer que, dans le sili-
cium pur, chaque atome posséde quatre électrons de valence et que les orbitales
moléculaires de faible niveau d’énergie sont toutes remplies. Si on remplace certains
atomes de silicium par des atomes de bore, il y a création de trous dans les orbitales
moléculaires (voir la figure 8.30b), ce qui signifie que, dans certaines orbitales
moléculaires, on ne trouve qu’un électron ; ces Electrons célibataires peuvent donc
conduire I’électricité. Quand les semi-conducteurs sont dopés avec des atomes qui
possedent moins d’électrons de valence que les atomes du cristal hote, on a affaire a
des semi-conducteurs de type p — ainsi appelés parce qu’on peut considérer que les
trous positifs sont porteurs de charge.

N 7 \S_/ \S_/ \S_/
1 1 1
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. Si Si Si Si 1 Si
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a) semi-conducteurs de type n b) semi—conducteuré de type p

Figure 8.29

(a) Un cristal de silicium dopé avec de I'arsenic, élément
qui posséde un électron de valence de plus que le sili- .
cium. b) Un cristal de silicium dopé avec du bore, élé- Figure 8.30

ment qui posséde un électron de valence de moins que  Diagrammes des niveaux d'énergie: a) d’un semi-
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le silicium. conducteur de type n; b) d’un semiconducteur de type p.
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creux
triangulaire

a)

eux
traédrique
b)
>reux
actaédriqu
©
Figure 8.33

Creux présents dans un empile-
ment compact de sphéres uni-
formes. a) Creux friangulaire :
creux formé par frois sphéres
coplanaires. b) Creux tétraé-
drique: creux formé quand une
sphére occupe un creux formé par
trois sphéres situé dans une
couche adjacente. ¢} Creux octaé-
drique : creux formé par six
sphéres (trois dans cﬁocune des
J;ux couches adjacentes).

Figure 8.34

a) Emplacements {x) d’un creux
tétraédrique dans une maille
cubique a faces centrées. b) Un
des creux tétraédriques. c) Dans la
maille élémentaire du ZnS, les ions
$2- (en jaune) occupent les noeuds
du réseau et les ions Zn?+ {en
rouge}, les creux tétraédriques en
alternance.

2. Creux tétraédrique: creux formé par quatre sphéres, dont I’une occupe un creux
triangulaire situé dans la couche adjacente (voir la figure 8.33b).

3. Creux octaédrique: creux formé par deux ensembles de trois sphéres qui occupent
deux couches adjacentes d’un réseau compact (voir la figure 8.33c).

Dans le cas de sphéres d’un diametre donné, la taille des creux varie selon I’ ordre
suivant:
triangulaire < tétraédrique < octaédrique

En fait, les creux triangulaires sont si petits que, dans les composés ioniques
binaires, ils sont toujours inoccupés. Quant aux creux tétraédriques ou octaédriques,
dans un composé ionique binaire donné, leur occupation dépend surtout des tailles
relatives de I’anion et du cation. Par exemple, dans le sulfure de zinc, les ions %
(rayon ionique = 180 pm) se cristallisent dans un réseau cubique a faces centrées, et
les ions Zn?*, plus petits (rayon ionique = 70 pm), occupent les creux tétraédriques.
La figure 8.34a montre les emplacements des creux tétraédriques dans une maille
cubique a faces centrées : on remarque qu’il y a huit creux tétraédriques par maille. Il
faut par ailleurs se rappeler qu’on trouve I’équivalent de quatre sphéres dans chaque
maille cubique a faces centrées. Par conséquent, il y a deux fois plus de creux tégraé-
driques que d’anions empilés dans un réseau compact. Pour qu’il soit électriquement
neutre, le sulfure de zinc doit posséder le méme nombre d’ions S2~ et d’ions Zn?*.
C’est pourquoi, dans la structure du sulfure de zinc, la moitié seulement des creux
tétraédriques sont occupés par des ions Zn?* (voir la figure 8.34c).

Le chlorure de sodium se cristallise dans un réseau cubique compact dans lequel
les ions Cl~ occupent les nceuds et les ions Na*, tous les creux octaédriques. La figure
8.35a montre les emplacements des creux octaédriques dans une maille cubique 2
faces centrées. Le creux octaédrique le plus facile a identifier ici est certes celui qui
occupe le centre du cube. On remarque que ce creux est formé par six sphéres
puisqu’il est octaédrique. Les autres creux octaédriques, partagés avec les autres
mailles, sont par conséquent plus difficiles a voir. Cependant, on peut montrer que,
dans un réseau cfc, le nombre de creux octaédriques est égal au nombre d’anions
empilés. La figure 8.35b illustre 1a structure du chlorure de sodium, dans laquelie les
ions Na* occupent tous les creux octaédriques d’un réseau cfc d’ions CI™.

11 existe une grande variété de solides ioniques. Nous ne pouvons donc pas ici les
étudier tous de fagon exhaustive. Nous avons plutét mis 1’accent sur les principes
fondamentaux qui en régissent la structure. Selon la théorie qui permet le mieux
d’expliquer la structure de ces solides, on assimile les ions a des sphéres rigides
empilées de fagon telle que les attractions sont maximales et les répulsions, mini-
males.

a) b) c)
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Figure 8.38

a) On peut facilement mesurer la
r)ression de vapeur d'un liquide &
‘aide d'un barométre simple du
type illusiré ci-contre. b} Les frois
liquides, eau, éthanol, C;HsOH,
et éther diéthylique, {C2Hs)20, ont
des pressions de vapeur trés dif
férentes. Léther est de loin le plus

voldtil de ces frois liquides. A
noter que, dans chaque cas, il
reste un peu de liquide & la sur-
face du mercure.

101,3-98,1 = 101,3-92,6=
3.2kPa 3,2kPa

vide ﬂ vay A

101,3-28,6=
727 kPa

pression
de vapeur

Patm = 101

niveau ¢
référenc
i

a) b)

injecte le liquide qui, a cause de la masse volumique élevée du mercure, monte
immédiatement 2 la surface de la colonne. Une fois qu’il atteint le sommet de la
colonne, le liquide s’évapore ; la vapeur, en exer¢ant une pression sur la colonne de
mercure, en expulse une partie hors du tube. Une fois que le systéme a atteint
I’équilibre, on peut déterminer la pression de vapeur du liquide en mesurant la varia-
tion de la hauteur de la colonne de mercure, étant donné que

Patm = Pvap + DPcol de Hg
d’ ot

Pvap = Patm — Pcol de Hg

La pression de vapeur varie considérablement selon les liquides (voir la figure
8.38b). Les liquides dont la pression de vapeur est élevée sont dits volatils (ils s’ éva-
porent rapidement d’un récipient ouvert).

Deux facteurs principaux influencent la pression de vapeur d’un liquide : sa masse
molaire et ses forces intermoléculaires. La masse molaire exerce une influence parce
que les molécules lourdes se déplacent plus lentement que les molécules légeres a
une température donnée et que, par conséquent, elles ont moins tendance & s’échap-
per a la surface du liquide : 1a pression de vapeur d’un liquide dont la masse molaire
est €levée est en général faible. Par ailleurs, les liquides dans lesquels les forces inter-
moléculaires sont importantes ont des pressions de vapeur relativement faibles, €tant
donné que les molécules exigent davantage d’énergie pour passer en phase vapeur
Par exemple, méme si la masse molaire de 1’eau est inférieure a celle de 1I’éther
diéthylique, la présence de fortes liaisons hydrogene entre les molécules d’eau en
phase liquide fait en sorte que la pression de vapeur de 1’eau est beaucoup plus faible
que celle de I’éther diéthylique (voir la figure 8.38b). En général, les substances qui
ont des masses molaires importantes ont des pressions de vapeur relativement
faibles, principalement & cause de leurs importantes forces de dispersion de London.
Plus une substance a d’€lectrons, plus elle est polarisable et plus grandes sont les
forces de dispersion.

Lorsqu’on mesure la pression de vapeur d’un liquide donné a différentes tem-
pératures, on constate que la pression de vapeur augmente considérablement en
fonction de la température. La figure 8.39 illustre la distribution des vitesses des
molécules d’un liguide, a deux températures. Pour surmonter les forces intermolécu-
laires dans un liquide, une molécule doit posséder une énergie cinétique suffisante.
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température en kelvins (voir la figure 8.40b). 1.équation de cette droite est la sui-
vante :

_ AHp (1
In(pyap) = —T<?) +C (8.4)
olt AH,,, est ’enthalpie de vaporisation, R, la constante molaire des gaz et C, une
constante caractéristique d’un liquide donné. Le symbole In indique qu’il s’agit du
logarithme népérien de la pression de vapeur.

L’équation 8.4 est celle d’une droite de la forme y = mx + b, ot

y =In(pyap)
1
xX=—
T
AH,
m = pente = R — R
R

b= ordonnée a I’origine = C

I’ équation 8.4 est une équation trés importante. Elle permet par exemple de déter-
miner la valeur de la chaleur de vaporisation d’un liquide quand on mesure py.p a
plusieurs températures et qu’on évalue la pente du graphique de la variation de
In(py.p) en fonction de 1/T. En outre, elle permet de calculer la valeur de py.p, a une
température donnée quand on connait la valeur de AH,,p et de pyap, 4 une autre tem-
pérature. On peut effectuer ce calcul parce que la constante C est indépendante de la
température. Par conséquent, pour les températures T et T, on peut écrire 1’équation
8.4 en fonction de C et obtenir I’expression suivante:

AH, AH,,
In(prag) = =P+

soit

AH, 1 1
In(piy,) —In(p%, =Ta"<72—71)





















que le liquide est complétement transformé en vapeur, la température aug-
mente de nouveau au fur et a mesure qu’on chauffe. Le cylindre ne contient
plus alors que de la vapeur d’eau.

Expérience 2. Pression de 0,27 kPa. Initialement, le cylindre ne contient que de
1a glace a 20 °C. Dans ce cas, la pression exercée par le piston n’est que de
0,27 kPa. On chauffe jusqu’a ce que la température atteigne —10 °C, tempéra-
ture a laquelle la glace est directement transformée en vapeur (sublimation).
La sublimation a lieu quand Ia pression de vapeur de la glace est égale a la
pression extérieure — pression qui, dans ce cas, n’est que de 0,27 kPa. Dans
ces conditions, il n’y a pas formation d’eau liquide, étant donné que la pres-
sion de vapeur de I’eau liquide est toujours supérieure a 0,27 kPa. Par con-
séquent, I’eau liquide ne peut pas exister a cette faible pression. Si, sous une
telle pression, on avait versé de 1’eau dans le cylindre, elle se serait immé-
diatement vaporisée a toute température supérieure 4 ~10 °C ou aurait gelé
a toute température inférieure 2 —10°C.

Expérience 3. Pression de 0,610 kPa. Le cylindre ne contient toujours initiale-
ment que de la glace & ~20 °C. Dans ce cas, la pression exercée par le piston
sur la glace est de 0,610 kPa. Lorsqu’on chauffe le cylindre. la glace ne
change pas d’état tant que la température n’atteint pas 0,0098 °C. A cette tem-
pérature, appelée point triple, I’eau solide et I’eau liquide ont la méme pres-
sion de vapeur, soit 0,610 kPa. Par conséquent, a 0,0098 °C et a 0,610 kPa,
DUeau est présente dans ses trois états. En fait, il y a coexistence des trois états
de I’eau uniquement dans ces conditions.

Expérience 4. Pression de 22 800 kPa. Dans cette expérience, le cylindre con-
tient initialement de I’eau liquide a 300 °C, et la pression exercée par le piston
est de 22 800 kPa. A cette température, 1’eau est liquide parce que la pression
extérieure est tres élevée. Au fur et 2 mesure que la température augmente, on
observe un phénoméne qui n’a pas lieu dans les trois premiéres expériences:
le liquide est graduellement transformé en vapeur, en passant par un état
intermédiaire «fluide», qui n’est ni vraiment un liquide ni vraiment de la
vapeur. Ce phénoméne est totalement différent de celui qu’on observe a des
températures et a des pressions inférieures, disons a 100 °C et a 101,3 kPa,
conditions au cours desquelles la température demeure constante durant la
transition nette entre la phase liquide et 1a phase vapeur. Ce phénoméne
inhabituel a lieu parce que les conditions sont au-dela de celles qui cor-
respondent au point critique de 1’eau : par définition, la température critique
est 1a température au-dessus de laquelle on ne peut plus liquéfier de la vapeur,
et ce, quelle que soit 1a pression exercée; la pression critique est la pression
requise pour liquéfier la vapeur & la température critique ; la température cri-
tique et la pression critique constituent les coordonnées du point critique.
Pour I’eau, le point critique est situé a 374 °C et 4 22 100 kPa. La courbe de
transition liquide-gaz du diagramme de phases de I’eau s’arréte donc au point
critique. Au-dela de ce point, la transition d’un état a I’autre a lieu grace a la
phase intermédiaire «fluide» décrite ci-dessus.

Applications dv diagramme de phases de I'eav

Le diagramme de phases de I’eau présente plusieurs autres caractéristiques intéres-
santes. Par exemple, 1a pente de la droite qui délimite le domaine d’existence du
solide de celui du liquide est négative, ce qui signifie que le point de fusion de I’eau
diminue au fur et 2 mesure que la pression extérieure augmente. Ce comportement,

8.9 Diogrammes de phases
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des cations métalliques) ou a la théorie des bandes d’énergie (selon laquelle les élec-
trons empruntent, pour se déplacer dans le cristal métallique, des orbitales molécu-
laires formées a partir des orbitales atomiques de valence des atomes métalliques).
Selon la théorie des bandes d’énergie, le grand nombre d’orbitales atomiques en
présence entraine la création de niveaux d’énergie trés voisins. Le passage de 1’élec-
tricité est ainsi assuré par le déplacement des électrons dans les bandes de conduc-
tion, lesquelles sont des orbitales moléculaires qui ne possédent qu’un seul électron.

Les métaux peuvent former des alliages. On distingue les alliages de substitution
et les alliages d’insertion.

Le carbone est un solide covalent typique qui possede de fortes liaisons covalentes
orientées. Le diamant et le graphite sont deux formes allotropiques du carbone, dont
les propriétés physiques sont treés différentes a cause de la nature différente de leur
liaison.

Le silicium devrait avoir des propriétés semblables a celles du carbone, étant
donné que ces deux éléments occupent deux cases voisines dans la colonne du
groupe IVA; en fait, leurs propriétés sont opposées. La silice, un composé fonda-
mental formé de silicium et d’oxygéne, posséde non pas des molécules distinctes de
Si0,, mais des tétraédres de SiO, interreli€s. On trouve des silicates (sels qui con-
tiennent des anions polyatomiques de silicium et d’oxygene) dans les roches, le sol,
I’argile, le verre et la céramique.

Il y a formation de semi-conducteurs quand le silicium pur est dopé avec d’autres
éléments. Un semi-conducteur de type n contient des atomes (impuretés) qui possé-
dent davantage d’€électrons de valence que I’atome de silicium lui-méme; un semi-
conducteur de type p posseéde des atomes (impuretés) dont le nombre d’électrons de
valence est inférieur 4 celui du silicium. L’industrie de I’électronique repose sur des
dispositifs qui comportent des jonctions p-n.

Les solides moléculaires sont constitués d’unités moléculaires individuelles dont
la cohésion est assurée par des forces intermoléculaires relativement faibles. La glace
en est un exemple. Les solides ioniques, par contre, sont dus a de fortes interactions
électrostatiques. Pour décrire la structure cristalline des solides ioniques, on suppose
que les plus petits ions (en général les cations) sont situés dans les creux formés par
les plus gros ions (en général les anions) assemblés en réseau compact.

On appelle «vaporisation», ou «évaporation», le passage de I’état liquide a 1’état
gazeux; la chaleur de vaporisation, AH,,p, est I'énergie requise pour transformer
1 mol de liquide en vapeur. La condensation est le processus inverse : ¢’est le passage
de I’état gazeux a I’état liquide. Quand, dans un récipient clos, la vitesse d’évapora-
tion est égale a la vitesse de condensation, le systéme est a I’équilibre ; 1a pression de
la vapeur qui en résulte est appelée «pression de vapeur ».

La volatilité des liquides dépend a la fois de leur masse molaire et de leurs forces
intermoléculaires. Les liquides constitués de molécules plus lourdes sont moins
volatils, ainsi que les liquides dans lesquels les forces intermoléculaires sont fortes.
Le point de fusion normal d’un solide est la température a laquelle ce solide et son
liquide ont des pressions de vapeur identiques quand la pression totale est de
101,3 kPa. Le point d’ébullition normal d’un liquide est la température & laquelle sa
pression de vapeur est de 101,3 kPa.

Le diagramme de phases d’une substance indique I’état de cette substance a une
température et a une pression données. Le point triple d’un diagramme de phases
représente la température et la pression pour lesquelles il y a coexistence des trois
états a I’équilibre. Le point critique est déterminé par la température critique et par la
pression critique : la température critique est la température au-dessus de laquelle la
vapeur ne peut pas €tre liquéfiée, quelle que soit la pression ; la pression critique est
la pression nécessaire pour liquéfier la vapeur 4 la température critique.

Résume
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Section 8.1

états condensés

forces intermoléculaires

forces de dispersion de London
attraction dipdle-dipdle

liaison hydrogene

Section 8.2

tension superficielle
capillarité

viscosité

Section 8.3

solide cristallin

solide amorphe

réseau

maille élémentaire
diffraction des rayons X
équation de Bragg
solides ioniques

solides moléculaires
solides atomiques

Section 8.4
empilement compact
réseau hexagonal compact (hc)

réseau cubique a faces centrées (cfc)

théorie de la mer d’électrons
théorie des bandes d’énergie
bandes de conduction
alliage

alliage de substitution
alliage d’insertion

Section 8.5

solide covalent

silice

silicate

verre

céramique

silicoaluminate
semi-conducteur
semi-conducteur de type n
semi-conducteur de type p
jonction p-n

1. 1l est possible de taire flotter un trombone sur I’eau dans un
bécher. Par ailleurs, si vous ajoutez un peu de savon a1’eau, le
trombone coule. Expliquez pourquoi le trombone flotte et
pourquoi il coule en présence de savon.

2. Soit un réservoir scellé & demi rempli d’eau. Choisissez

I’énoncé qui décrit le mieux ce qui se produit dans le con-

tenant.

a) L'eau s’évapore jusqu’a ce que I’air soit saturé de vapeur
d’eau; alors I’évaporation cesse.

b) L’eau s’évapore jusqu’a ce que I’air soit sursaturé d’eau, et
la plupart de I’eau recondense; ce cycle se reproduit
jusqu’a ce qu’une certaine quantité de vapeur d’eau soit

présente et que le cycle cesse.

¢) L’eau ne s’évapore pas puisque le contenant est scellé.
d) L’eau s’évapore, puis I’eau se condense et s’évapore simul-

tanément et continuellement.
e) L’eau s’évapore jusqu’a ce qu’elle soit toute transformée

en vapeur.

Justifiez le choix de la réponse et dites pourquoi les autres

suggestions ne sont pas acceptables.

3. Expliquez I’expérience suivante. Dans un ballon a fond rond
de 500 ml., vous ajoutez 100 mL d’eau et chauffez le tout
Jjusqu’a ébullition. Vous retirez la source de chaleur, bouchez

Section 8.8

vaporisation

chaleur de vaporisation
condensation

équilibre

pression de vapeur
sublimation

courbe de chauffage
enthalpie de fusion, AHg,
point de fusion normal
point d’ébullition normal
surfusion

surébullition

Section 8.9

diagramme de phases
point triple
température critique
pression critique
point critique

le ballon, et le bouillonnement cesse. Vous faites alors couler
de I’eau froide sur I’encolure du ballon et le bouillonnement
recommence. On dirait que vous faites bouillir de 1’eau en la
refroidissant.

4. Est-il possible que les forces de dispersion dans une substance

particuli¢re soient plus fortes que les liaisons hydrogéne dans
une autre ? Expliquez.

5. La nature des forces intermoléculaires varie-t-elle quand une

substance passe de 1’état solide a I’état liquide ou de I’état li-
quide a I’état gazeux ?

6. Décrivez la relation qui existe entre 1a polarité des molécules

polaires et la nature et 1’importance des forces dip6le-dipdle.

Enumérez les principaux types d’interactions intermolécu-
laires par ordre croissant de force. Y a-t-il recouvrement?
Autrement dit, est-il possible que les forces de dispersion de
London les plus fortes soient supérieures aux forces dipdle-
dipdle 7 Si oui, fournissez un exemple.



8.

10.

12.

14.

16.

18.

20.

Décrivez la relation qui existe entre la taille d’une molécule et
Iimportance des forces de dispersion de London.

uez comment les propriétés physiques énumérées ci-
dessous varient en fonction de I’importance des forces inter-
moléculaires.
a) Tension superficielle.
b) Viscosité.
¢) Point de fusion.
d) Point d’ébullition.
€) Pression de vapeur.
En quoi les forces dipdle-dipdle different-elles des liaisons
hydrogéne ? En quoi se ressemblent-elles ?

guez les concepts suivants.
a) Polarité et polarisabilité.
b) Forces de dispersion de London et forces dip6le-dipdle.
¢) Forces intermoléculaires et forces intramoléculaires.

Trouvez les ressemblances qui existent entre liquides et
solides, ainsi qu’entre liquides et gaz.

une structure compacte, les atomes sont censés se tou-
cher. Pourtant, dans toute maille élémentaire & empilement
compact, il y a beaucoup d’espace libre. Expliquez pourquoi.

Définissez «température critique » et «pression critique ».
Selon la théorie cinétique des gaz, une substance ne peut pas
exister a I’état liquide & une température supérieure a sa tem-
pérature critique. Pourquoi ?

ninez la relation qui existe entre « température critique »
et «forces intermoléculaires ».
AT’ aide de la théorie cinétique moléculaire, expliquez pourquoi
un liquide refroidit quand il s’évapore d’un contenant calori-
fuge.

la distinction entre les expressions de chacune des
parres ci-dessous.
a) Solide cristallin et solide amorphe.
b) Solide ionique et solide moléculaire.
¢) Solide moléculaire et solide covalent.
d) Solide métallique et solide covalent.

Lequel, du solide cristallin ou du solide amorphe, donne 1a fi-
gure de diffraction des rayons X la plus simple ? Pourquoi ?

n généraliser et dire que les solides amorphes ont des
torces interparticulaires plus faibles ou plus fortes que les
solides cristallins ? Expliquez.

A I’aide de la théorie des bandes d’énergie, faites la distinction
entre isolants, conducteurs et semi-conducteurs.

de de la théorie des bandes d’énergie, expliquez
pourquoi chacune des conditions suivantes fait augmenter la
conductibilité d’un semi-conducteur:
a) augmentation de température ;
b) exposition & la lumiére ;
¢) addition d’une impureté (dopage).

22,

24.

26.

28.
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Exercices

En ce qui concerne I’effet de la température sur la conductivité
électrique, en quoi les conducteurs et les semi-conducteurs
different-ils ?

ssez chacun des termes ou expressions suivants :
a) condensation;
b} évaporation;
¢) sublimation;
d) liquide superrefroidi.
Décrivez ce qu’on entend par équilibre dynamique en termes
de pression de vapeur d’un liquide volatil.

juez de quelle maniére chacun des facteurs suivants
mrmence la vitesse d’évaporation d’un liquide dans un réci-
pient ouvert:
a) forces intermoléculaires ;
b) température ;
¢) surface du liquide.
Quand on étend du linge humide par une journée d’hiver trés
froide, le linge geéle, puis il finit par sécher. Expliquez
pourquoi.

Joi une briilure causée par de la vapeur est-elle plus
grave qu’une brilure causée par de I’eau bouillante ?

Pourquoi I’enthalpie de vaporisation de 1’eau est-elle beau-
coup plus grande que son enthalpie de fusion? Quels ren-
seignements cela nous donne-t-il en ce qui concerne les forces
intermoléculaires quand 1’eau passe de la phase solide a la
phase liquide, puis a la phase vapeur ?

Forces intermolécvlaires et propriétés physiques

30.

Relevez les types les plus importants de forces interparticu-
1ajres qui existent dans les solides de chacune des substances
ci-dessous.

a) BaSO,

b) H,S

¢) Xe

d) C;Hg

e) CsI

b P,

g) H,0

Repérez les types les plus importants de forces interparticu-
laires qui existent dans les solides de chacune des substances
ci-dessous.

a) NH,Cl1

b) TéﬂOI’l, CF3(CF2CF2)nCF3

¢) Polyéthylene, CH3(CH,CH,),,CH3

d) CHCl;

e) NH3
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34.
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fH NO
g) BF;

‘hacune des paires suivantes, indiquez la substance qui
posséde les forces intermoléculaires les plus importantes.
a) CO; ou OCS
b) PF3 ou PFS
¢) SF; ou SF¢
d) SO; ou SO,
Dans chacune des paires suivantes, indiquez quelle molécule
possede les forces intermoléculaires les plus importantes.
a) CH3CH2CH2N H; ou HzNCHzCHzN H,
b) CH2CH3 ou HzCO
c) CH3OH ou HzCO
d) HF ou HBr

juez la différence qui existe entre les points d’ébullition
de chacune des paires de substances ci-dessous.

a) n-pemane  CH3;CH,CH,CH,CHj3 36,2 °C
CH;
néopentane H3C—$—CH3 9,5°C
CH;
b) éther diméthylique CH30CH; 35°C
éthanol CH;CH,OH 79 °C
¢) HF 20 °C
HC1 -85°C
d) HC1 -85°C
LiCl 1360 °C
€) n-pentane CH3(CH,)3CH3 36,2 °C
propane CH;CH,CHj3 —42°C
f) propane CH,CH,CH 3 —42°C
éther diméthylique CH30CH;3 -25°C

Expliquez la différence qui existe entre les points d’ébullition
ci-dessous.

/O .
CH3C 118 °C
OH
e
CICH,C 189 °C
OH
e
CHAC_ 57 °C
OCH,

les substances proposées, indiquez celle qui possede la
caractéristique indiquée. Justifiez votre réponse.
a) Le plus haut point d’ébullition: HCI, Ar ou F,.
b) Le plus haut point de congélation: H;O, NaCl ou HE.
¢) La plus basse pression de vapeur a 25°C: Cly, Brp ou 1.
d) Le plus faible point de congélation: N3, CO ou CO,.

e) Le plus bas point d’ébullition: CH,, CH3;CHs ou
CH;CH,CHs.
f) Le plus haut point d’ébullition: HF, HC] ou HBr.

36. Parmi chacun des groupes de substances suivantes, déter-

minez celle qui posséde la propriété mentionnée. Justifiez

dans chaque cas votre choix.

a) Le point d’ébullition le plus élevé: Nj, O, ou NO.

b) La plus faible tension superficielle: H,O, CH3CN ou
CH;OH.

¢) Le plus faible point de fusion: Hy, CH4 ou CO.

d) La plus faible pression de vapeur a 25°C: CO2, H,0 ou
SO,.

e) La plus grande viscosité: CH3CH,CH;CHs, CH3CH;OH
ou HOCH,CH,OH.

f) Les liaisons hydrogéne les plus fortes : NH3, PH3 ou SbHs.

g) Laplus grande chaleur de vaporisation: H,O, H,S ou HySe.

h) La plus petite valeur d’enthalpie de fusion: H,O, CO; ou
MgO.

Propriétés des liquides

38.

40.

1n mince tube de verre, le ménisque de 1’eau a une forme
dittérente de celui du mercure. Pourquoi ?

H,O dans un tube de verre  Hg dans un tube de verre

Prédisez la forme du ménisque de I’ean dans un tube
de polyéthylene — le polyéthylene est un polymere,
CH;(CH,),,CHz, ot n est un nombre de 1’ordre de 1000.

Est-ce que 1’eau monte aussi haut, par capillarité, dans un tube
de verre que dans un tube de polyéthyléne de méme diametre ?

‘oxyde d’hydrogéne, H;O,, est un liquide sirupeux dont
12 pression de vapeur est relativement faible et le point d’ébul-
lition normal de 152,2°C. Expliquez la différence qui existe
entre ces propriétés physiques et celles de ’eau.

Le diséléniure de carbone (CSe;) est un liquide 2 la tempéra-
ture ambiante. Son point d’ébullition normal est de 125 °C et
son point de fusion, de —45,5 °C. Le disulfure de carbone (CS3)
est, lui aussi, un liquide 2 la température ambiante, ses points
d’ébullition et de fusion étant respectivement de 46,5 °C et de
—-111,6°C. Comment la force des interactions interparticulaires
varie-t-elle en passant de CO, & CS; et & CSe; ? Expliquez.

Structures et propriétés des solides

Les rayons X émis par un tube cathodique au cuivre (A =
1.54 A) sont diffractés 4 un angle de 14,22° par un cristal de
silicium. Si les réflexions sont du premier ordre (n = 1 dans





















104. On sollicite votre aide pour monter une exposition historique

dans un parc. On vous charge d’empiler des boulets prés d’un

canon qui a servi & la guerre civile. Vous devez les empiler en

formant d’abord un triangle, dont chaque c6té est constitué de
quatre boulets qui se touchent, puis continuer jusqu’a n’avoir
qu’un seul boulet au sommet.

a) Combien de boulets vous faudra-t-il ?

b) Quel est le type d’empilement compact que présentent les
boulets ?

c) L’ensemble des boulets forme un solide géométrique
régulier & quatre sommets. Comment s’ appelle cette forme
géométrique 7

Jn verse de ’eau dans un récipient de verre, qu’on scelle et
qu’on relie & une pompe 2 vide (dispositif utilisé pour aspirer
les gaz d’un contenant), puis on met la pompe en marche.

L’eau commence 2 bouillir, puis elle geéle. Expliquez ces

changements en utilisant le diagramme de phases de I’eau.

Dites ce qui arrive a la glace si on laisse fonctionner la pompe

indéfiniment.

106. Le général Zod a vendu a Lex Luther ce qu’il dit étre une

forme de kryptonite de couleur cuivre, la seule substance qui
pourrait venir & bout de Superman. Lex a des doutes sur la
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nature de cette substance. Il décide d’effectuer quelques tests
sur ce fameux kryptonite. Grice a des tests préliminaires, il
sait déja que le kryptonite est un métal ayant une chaleur spé-
cifique de 0,082 J/g- °C et une masse volumique de 9,2 g/mlL.

Lex Luther a donc commencé par déterminer la chaleur spé-
cifique du kryptonite. Il laisse tomber un échantillon du métal
pesant 10 g + 3 g dans de 1’eau bouillante 4 une température de
100,0 °C £ 0,2 °C. 11 attend que le métal atteigne la tempéra-
ture du bain, puis 1l le transfere rapidement dans 100 g +3 g
d’eau qui étajent maintenus, dans un calorimetre, a 25,0 °C
10,2 °C. Latempérature finale du métal et de I’eau est de 25,2
°C. D’apres ces résultats, est-il possible de distinguer le cuiv-
re du kryptonite ? Expliquez.

Lex constate que les résultats de sa premiére expérience ne
sont pas concluants. Il décide alors de déterminer la masse
volumique de 1’échantillon. A I’aide d’une balance plus pré-
cise, il évalue la masse d’un échantillon du supposé kryptonite
a4 g+ 1 g. Il place cet échantillon dans un cylindre gradué de
25 mL et constate un déplacement du volume d’eau de
0,42 mL * 0,02 mL. Est-ce que le métal est du cuivre ou du
kryptonite 7 Expliquez.

Lex est finalement obligé de déterminer la structure
cristalline du métal que lui a fourni le général Zod. Il découvre
que la maille élémentaire cubique renferme quatre atomes et
que I’aréte de 1a maille mesure 600 pm. Expliquez pourquoi ce
dernier renseignement permet enfin 2 Lex de déterminer s’il
s’agit bien de cuivre ou de kryptonite. Quelles améliorations
devrait-il apporter a ses techniques expérimentales pour ne pas
avoir & déterminer la structure cristalline du produit?
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les électrons est supérieure a celles des autres éléments plus grands du groupe IA.
L’hydrogéne forme ainsi des liaisons covalentes avec les non-métaux, alors que les
autres éléments du groupe IA cédent leur électron de valence a des non-métaux et
deviennent des cations de charge 1+ dans des composés ioniques.

On observe également cet effet de taille dans les autres groupes. Par exemple, les
oxydes métalliques des éléments du groupe ITA sont tous trés basiques, a I’exception
de celui du premier élément du groupe : I’oxyde de béryllium, BeO, est amphotere. La
basicité d’un oxyde dépend de son caractére ionique ; les oxydes ioniques contiennent
I'ion O%", qui réagit avec I’eau pour former deux ions OH~. Tous les oxydes des élé-
ments du groupe ITA sont fortement ioniques, a I’exception de 1I’oxyde de béryllium,
dont le caractere covalent est important. Le petit ion Be?* peut en fait polariser le
«nuage » €lectronique de ion O, ce qui entraine un important partage d’électrons.
On constate le méme phénomene avec les éléments du groupe IITA, dans lequel seul
le petit atome de bore se comporte comme un non-métal — ou quelquefois comme un
semi-métal —, alors que I’aluminium et les autres éléments sont des métaux réactifs.

Dans le groupe IVA, Ieffet de taille se traduit par des différences spectaculaires
entre les propriétés chimiques du carbone et celles du silicium. La chimie du carbone
repose sur des molécules constituées de chaines de liaisons C—C, alors que celle du
silicium repose sur des liaisons Si—O plutdt que sur des liaisons Si—Si. Le carbone
forme une grande variété de produits stables possédant de fortes liaisons simples
C-C. Le silicium forme également des composés avec des liaisons en chaine Si—Si,
mais ces composés sont beaucoup plus réactifs que les composés correspondants du
carbone. La raison de cette différence de réactivité entre les composés de carbone et
les composés de silicium est trés complexe, mais elle semble reliée a une différence
dans la taille des atomes de carbone et de silicium.

Le carbone et le silicium différent également par leur capacité de former des
liaisons 7r. Comme nous I’avons vu a la section 7.1, le dioxyde de carbone est com-
posé de molécules CO, distinctes, décrites par le diagramme de Lewis

0=C=0
dans lequel les atomes de carbone et d’oxygene adoptent une configuration électro-

nique semblable a celle du néon en formant des liaisons 7r. Par contre, la structure de
la silice (formule empirique : Si0,) est basée sur des tétragdres SiOy4 liés entre eux

Figure 9.1

Tableau périodique. Les éléments
des groupes IA & VIIIA sont les
éléments non transitionnels. Les
autres éléments sont appelés
métaux de fransition. Le frait gras
sépare les métaux des non-métaux.
Les éléments qui possédent & la
fois un caractére métallique et

un caractére non métallique

(les semi-métaux) occupent les
cases colorées en bleu.
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A 1a section 5.14, nous avons appris que les métaux alcalins réagissent tous trés

violemment avec 1’eau pour produire de I’hydrogene.
2M(s) + 2H,O(l) — 2M*(aq) + 20H (ag) + Hx(g)

Analysons de nouveau cette réaction, car elle permet d’illustrer plusieurs notions
importantes. Compte tenu des valeurs des énergies d’ionisation, on devrait s’attendre
a ce que le lithium soit, parmi les métaux alcalins, I’agent réducteur le plus faible en
milieu aqueux. Or, son potentiel standard indique qu’il est le plus fort. Cette ap-
parente contradiction est principalement imputable a I’importance de 1’énergie d’hy-
dratation du petition Li*: 4 cause de sa densité de charge relativement forte, I’ion Li*
attire de facon trés efficace les molécules d’eau. Ce processus, qui est accompagné
d’une importante libération d’énergie, favorise ainsi la formation de I’ion Li* et fait
du lithium un puissant agent réducteur en milieu aqueux.

Nous avons également appris a la section 5.14 que le lithium, bien que ce soit le
meilleur agent réducteur, réagit plus lentement avec I’eau que le sodium ou le potas-
sium, parce que, en tant que solide, il a un point de fusion plus élevé que ceux de ces
éléments. Il ne fond pas et ne se répand pas sur I’eau comme le font le sodium et le
potassium: la surface de contact avec 1’eau est donc plus faible.

Grice a la relative facilité avec laquelle ils perdent leur électron pour former des
cations M*, les métaux alcalins réagissent avec des non-métaux pour former des
composés ioniques. Par ailleurs, méme si on peut s’attendre a ce que les métaux
alcalins réagissent avec I’ oxygene pour former des oxydes de formule générale M,0,
le lithium est le seul qui réagit ainsi en présence d’un exceés d’oxygene.

4Li(s) + Ox(g) — 2Li,0(s)

Le sodium forme du Na,O solide lorsque I’apport d’oxygéne est limité, mais il
forme du peroxyde de sodium lorsqu’il y a un excés d’oxygene.

2Na(s) + Oy(g) — NayO(s)

Le peroxyde de sodium, qui contient I’anion basique O,%", réagit avec I’eau pour
former le peroxyde d’hydrogene et des ions hydroxydes.

Na,0,(s) + 2H,0(l) — 2Na*(aqg) + Hy0,(aq) + 20H (aq)

Le peroxyde d’hydrogeéne est un agent d’oxydation puissant qu’on utilise pour
décolorer les cheveux ou pour désinfecter les plaies.

Le potassium, le rubidium et le césium réagissent avec 1’oxygene pour produire
des superoxydes de formule générale MO,, qui contiennent I’anion O;~. Le potas-
sium réagit ainsi avec 1’oxygéne conformément a la réaction suivante:

K(s) + 0a(g) —> KOx(s)

Les superoxydes libérent de 1’oxygeéne en réagissant avec I’eau ou avec le dioxyde

de carbone.
2MOs(s) + 2H,0(l) — 2M*(aqg) + 20H (aqg) + Ox(g) + HyOz(aq)
4MO,(s) + 2CO4(g) — 2MCO;3(s) + 302(g)

Grice 2 ces réactions, on recourt aux superoxydes dans les respirateurs autonomes
utilisés par les pompiers ou en cas d’urgence dans les laboratoires et usines lorsqu’il
y a production de vapeurs toxiques.

Le tableau 9.5 présente les types de composés formés par les réactions des métaux
alcalins avec I’oxygene.

Le lithium est le seul métal alcalin qui réagit avec I’azote gazeux pour former un
nitrure contenant I’anion N3~

6Li(s) + No(s) — 2LisN(s)

Le tableau 9.6 présente un résumé de certaines réactions importantes des métaux

alcalins.









Na(g) + 3Ho(g) - 2NHs(g)

On utilise également de grandes quantités d’hydrogéne pour hydrogéner les huiles
végétales insaturées (qui contiennent des liaisons doubles carbone-carbone) et pro-
duire ainsi des shortenings solides saturés (qui contiennent des liaisons simples
carbone-carbone).

H H H H
|| H !
B

H H

Sur le plan chimique, 1"hydrogene se comporte comme un non-métal typique: il
forme des composés covalents avec d’autres non-métaux, et des sels avec les métaux
trés réactifs. On appelle hydrures les composés binaires qui contiennent de 1’hy-
drogene ; il existe trois classes d’hydrures: les hydrures ioniques, les hydrures cova-
lents et les hydrures métalliques.

Il y a formation d’hydrures ioniques quand I’'hydrogéne se combine avec les
métaux les plus réactifs, ¢’est-a-dire ceux des groupes IA et IIA; ainsi, LiH et CaH,
sont des composés formés d'ions hydrures, H, et de cations métalliques. Etant
donné que 1a présence de deux €électrons dans la petite orbitale 1s entraine une impor-
tante répulsion électron-électron, I’ion hydrure est un puissant agent réducteur (il
cede facilement des €lectrons). Quand, par exemple, on ajoute des hydrures ioniques
aI’ean, une violente réaction a lieu, réaction qui donne naissance 4 de I’hydrogéne.

LiH(s) + H,O(l) — Hy(g) + Li*(aqg) + OH (aq)

Il y aformation d’hydrures covalents quand I’hydrogéne se combine avec d’autres
non-métaux. On connait déja nombre de ces composés: HCI, CHy, NHs, H,0, etc.
L’hydrure covalent le plus important est indubitablement I’ean. La polariié de la
molécule d’eau permet d’ailleurs d’expliquer nombre des propriétés inhabituelles de
I’eau. Par exemple, son point d’ébullition est beaucoup plus €levé que ne permet de le
prévoir sa masse molaire ; sa chaleur de vaporisation et sa chaleur spécifique impor-
tantes en font un excellent agent de refroidissement. Sa masse volumique est plus
élevée a1’état liquide qu’a 1’état solide, ce qui est dii a la structure ouverte de la glace,
structure qui découle de la formation maximale de liaisons hydrogéne (voir la figure
9.5). Par ailleurs, étant donné que I’eau est un excellent solvant des substances ioniques
et polaires, elle constitue un milieu favorable aux processus vitaux. En fait, I’eau est
I’un des rares hydrures covalents qui ne soit pas toxique pour les organismes.

Il y a formation d’hydrures métalliques (ou d’insertion) quand 1’hydrogene
réagit avec des métaux de transition. Les molécules d’hydrogéne sont dissociées a la
surface du métal, et les petits atomes d’hydrogéne sont dispersés dans la structure
cristalline, oil ils occupent les trous, ou interstices. Ces mélanges métal-hydrogene
ressemblent davantage 4 des solutions solides qu’a de vrais composés. Le palladium,
par exemple, peut absorber environ 900 fois son volume d’hydrogene. C’est pourquoi
on peut purifier I’hydrogéne en le comprimant légérement dans un récipient doté
d’une mince paroi de palladium: I’hydrogéne diffuse dans la paroi de métal et la tra-
verse, ce qui le débarrasse de ses impuretés.

Toutefois, méme si I’hydrogéne peut réagir avec les métaux de transition pour for-
mer des composés de composition fixe, la plupart des hydrures métalliques ont une
composition variable (souvent appelée composition non steechiométrigue) et des for-
mules du type LaH; 76 ou VHg s¢. La composition de ces hydrures non stcechio-
métriques varie, entre autres, en fonction de la durée d’exposition du métal au gaz
hydrogene.

9.3 Hydrogéne 413

oxygéne
hydrogene

Figure 9.5

Structure de la glace montrant les
licisons hydrogéne.
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Le calcium métallique réagit avec
I’eau en formant des bulles
d’hydrogéne gazeux.

Quand on chauffe des hydrures métalliques, 1a plus grande partie de 1’hydrogene
absorbé est libérée. Grice a cette propriété des hydrures métalliques, on peut emma-
gasiner de I’hydrogéne pour I'utiliser comme combustible portatif. Les moteurs a
combustion interne des voitures actuelles pourraient ainsi fonctionner a 1’hydrogéne
sans grande modification ; cependant, I’entreposage de 1’hydrogéne en quantité suf-
fisante — afin d’assurer a la voiture une certaine autonomie — constitue toujours un
probléme. On pourrait envisager 1'utilisation d’un réservoir contenant une matiere
poreuse (un métal de transition), réservoir dans lequel on insufflerait de I’hydrogene
pour former des hydrures métalliques. On pourrait ainsi libérer I’hydrogéne selon les
besoins du moteur.

Eléments du groupe lIA

¢ments du groupe IIA (configuration des électrons de valence: ns?) sont trés

s; ils cedent leurs deux électrons de valence pour former des composés io-

; qui coniiennent des cations M?*. Ces éléments, communément appelés

x alcalino-terreux (& cause de leur position entre les métaux alcalins et les

< de transition, autrefois appelés terres), possédent des oxydes basiques.
MO(s) + H2O() — M?**(ag) + 20H (aq)

1 I’oxyde de béryllium amphotere, BeO, est doté de quelques propriétés
,,,,,,, , comme la capacité d’étre dissous dans une solution aqueuse qui contient des
ions hydroxydes.

BeO(s) + 20H(ag) + H,O(l) — Be(OH)4% (ag)

Les métaux alcalino-terreux les plus réactifs réagissent avec I’eau de la méme

maniere que les métaux alcalins le font, ¢’est-a-dire en produisant de 1I’hydrogene.
M(s) + 2H,0(l) — M?*(ag) + 20H (ag) + Ha(g)

Le calcium, le strontium et le baryum réagissent avec violence a 25 °C. Le béryl-
lium et le magnésium, éléments moins facilement oxydables, ne réagissent pas de
fagon notable avec I’eau a 25 °C; le magnésium réagit toutefois avec 1’eau bouil-
lante. Le tableau 9.7 présente un résumé des diverses propriétés, sources et modes de
préparation des métaux alcalino-terreux.

A haute température, les alcalino-terreux les plus lourds réagissent avec 1’azote ou
I’hydrogene pour produire des nitrures ou des hydrures.

3Ca(s) + Na(g) ——> CazNy(s)
Ca(s) + Hp(g) —— CaHaj(s)

Le magnésium, le strontium et le baryum forment des composés semblables.
Lhydrure de béryllium n’est pas formé par la combinaison directe des éléments; on
peut toutefois le préparer a I’aide de la réaction suivante:

BeCl, + 2LiH — BeH, + 2LiCl

Le partage d’atome d’hydrogene entre les atomes de béryllium confeére & la for-
mule BeH; une structure polymérique (voir la figure 9.6). Selon la théorie des élec-
trons localisés, il existe un seul doublet d’électrons destiné a lier chaque ensemble
Be-H-Be: c’est ce qu’on appelle une liaison tricentriqgue (ou «banane»), étant
donné que trois atomes partagent un doublet d’électrons. On suppose également que
ce type de liaison tricentrique permet d’expliquer la liaison présente dans d’autres
composés pauvres en électrons (composés dans lesquels le nombre de doublets
d’électrons est inférieur au nombre de liaisons), comme les hydrures de bore (voir la
section 9.5).
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Le monoxyde de carbone, CO, un des trois oxydes de carbone, est un gaz inodore
et incolore, 4 25 °C et 4 101,3 kPa. C’est un sous-produit de la combustion des com-
posés organiques en présence d’une quantité limitée d’oxygéne. La toxicité de CO
est telle que le fait de respirer de I’air qui n’en contient que 0,1 % peut entrainer la
perte de conscience en moins d’une heure. Il faut donc se méfier des moteurs ou des
fourneaux dont I’échappement n’a pas lieu & I’air libre. Pour décrire la liaison
présente dans le monoxyde de carbone,

C=0:
on considere qu’un atome de carbone et un atome d’oxygene hybridés sp réagissent

pour former une liaison o et deux liaisons .
Le dioxyde de carborne, molécule linéaire

.0=C=0"
qui posséde un atome de carbone hybridé sp, est un produit de la respiration de
I’homme et des animaux et de la combustion des combustibles fossiles. C’est égale-

ment un produit de la fermentation, procédé an cours duquel le sucre des fruits et des
grains est transformé en éthanol, C;HsOH, et en dioxyde de carbone.

C-H1-Ola1g) 2C,Hs0H(ag) + 2COy(g)

La dissolution du dioxyde de carbone dans I’eau produit une solution acide.
COs(ag) + HO(D) H*(ag) + HCOs (aq)

Le troisieme oxyde de carbone, le sous-oxyde de carbone, est une molécule
linéaire

0=C=C=C=0.
dont les atomes de carbone sont hybridés sp.

Le silicium, le deuxi¢me élément le plus abondant dans la croiite terrestre, est un
semi-métal qu’on retrouve en grande quantité dans la silice et les silicates (voir la
section 8.5). On rencontre ces substances dans environ 85 % de la croiite terrestre.
Méme si on recourt au silicium dans certains aciers et alliages d’aluminium, on
I’utilise principalement dans la fabrication des semi-conducteurs destinés aux
appareils électroniques (voir les rubriques « Impact » du chapitre 8).

Le germanium, un élément relativement rare, est un semi-métal qu’on utilise
surtout dans la fabrication des semi-conducteurs destinés aux transistors et autres
dispositifs électroniques.

L’ étain est un métal mou, argenté, qu’on peut laminer et qu’on utilise depuis des
siecles dans divers alliages, comme le bronze (20 % Sn; 80 % Cu), la soudure
(33% Sn; 67 % Pb) et I’étain a poterie (85% Sn; 7% Cu; 6% Bi; 2% Sb). L’étain
existe sous trois formes allotropiques: I’étain blanc, stable & la température
ambiante ; [’étain gris, stable & des températures inférieures & 13,2 °C; I’étain cas-
sant, stable a des températures supérieures a 161 °C. A basse température, 1’étain est
graduellement transformé en étain gris, poudreux et amorphe, qui se désagrége ; ce
processus porte le nom de maladie de 1'étain, ou lepre de Iétain.

De nos jours, on utilise surtout 1’étain comme revétement protecteur sur le fer,
notamment a ’'intérieur des boites de conserve. Le mince revétement d’étain,
appliqué par électrolyse, forme une couche d’oxyde protectrice qui prévient toute
autre corrosion.

Dans ses composés, I’étain possede un état d’oxydation +2 ou +4. Ainsi, tous les
halogénures d’étain(Il) et d’étain(IV) sont connus. Les halogénures d’étain(1V), sauf
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solide BeH; est un composé polymérique qui posséde des liaisons tricentriques (ou
«bananes »), dans lesquelles un doublet d’électrons est partagé par trois atomes.

I’eau «dure» contient des ions Ca?* et Mg2*, qu’on peut éliminer par précipita-
tion sous forme de CaCOs3 ou par I'utilisation des résines échangeuses d’ions —
molécules polymériques qui posseédent plusieurs sites ioniques dans lesquels sont
habituellement fixés des ions Na*. Quand I’eau dure passe & travers la résine, les ions
Ca?* et MgZ* prennent la place des ions Na*; ils sont ainsi éliminés de I’eau.

Les éléments du groupe IIIA (configuration des électrons de valence: ns?np!)
présentent un caractére métallique accru au fur et 2 mesure qu’on progresse dans le
groupe. Le bore est un non-métal qui forme des hydrures covalents appelés
«boranes»; ces composés, trés pauvres en électrons, possédent des liaisons
«bananes» ; ils sont par conséquent tres réactifs. I’ aluminium, un métal, possede
quelques caractéristiques covalentes, comme le gallium et I’indium. Quant au thal-
lium, ses propriétés sont indubitablement celles d’un métal.

Les éléments du groupe IVA (configuration des électrons de valence: ns’np?)
présentent un caractere métallique accru au fur et a2 mesure que leur numéro ato-
mique augmente. Tous ces éléments peuvent cependant former des liaisons cova-
lentes avec les non-métaux. Les composés MX,, a 1I’exception de ceux du carbone,
peuvent réagir avec des bases de Lewis pour former deux liaisons covalentes supplé-
mentaires. Les composés CX, ne peuvent pas réagir de cette fagon, puisque le car-
bone ne possede pas d’orbitales 2d et que ses orbitales 34 ont un niveau d’énergie
trop élevé pour qu’elles puissent étre utilisées.

Section 9.1 métallurgie Section 9.3 échange d’ions
éléments non transitionnels électrolyse hydrure résine échangeuse d’ions
métaux de transition liquéfaction hydrure ionique Section 9.5
lan.th.amdes Section 9.2 hydrure co)/ale.nt 5 _ boranes
acfmifﬁ:_sd .. métaux alcalins hydrure métallique (d"insertion) phénomene du doublet
métalloides (semi-métaux) superoxyde Section 9.4 inerte
nitrure métaux alcalino-terreux
eau dure
a Terre a été formée a partir de la méme matiére 6. Décrivez I'utilisation du superoxyde de potassium dans les

interstellaire que le Soleil. on retrouve peu d’hydrogene dans
I’atmosphere terrestre. Comment peut-on expliquer ce
phénomene ?

Donnez deux utilisations industrielles importantes de 1’hy-
drogéne.

Nommez les trois types d’hydrures. En quoi différent-ils ?
Plusieurs sels de lithium sont hygroscopiques (absorbent I’hu-
midité de I’air), alors que les sels des autres alcalins ne le sont
pas. Expliquez.

Quelle preuve justifie l1a présence de I’hydrogéne dans le
groupe IA ? Dans certains tableaux périodiques. I’hydrogéne
estisolé. En quoi I’hydrogene differe-t-il d’un élément type du
groupe IA?

10.

scaphandres de plongée autonome.

On prépare tous les métaux des groupes IA et IIA par électro-
lyse de leurs sels fondus plutdt que par électrolyse de leurs
solutions aqueuses. Pourquoi ?

Comment varie I’acidité des solutions aqueuses d’ions alca-
lino-terreux (M2*) & mesure que 1’on descend dans le groupe ?
Pourquoi le graphite est-il un si bon lubrifiant ? Pourquoi est-
il supérieur aux lubrifiants & base de graisse ou d’huile ?
Enumérez quelques différences structurales entre le quartz et
le Si0, amorphe.

Pourquoi les halogénures d’étain(IV) sont-ils plus volatiles
que les halogénures d’étain(Il) ?



12.

14.

Quel type de semiconducteur fabrique-t-on quand un élément
du groupe IIIA est contaminé par du Si ou du Ge ?

Dans le tableau périodique, il existe des relations entre les élé-
ments placés a la verticale ou en diagonale. Par exemple, Be et
Al partagent certaines propriétés, tout comme B et Si.
Expliquez pourquoi ces éléments partagent les mémes pro-
priétés en ce qui concerne la taille, I’énergie d’ionisation et
I’ affinité électronique.

Définissez I’effet du doublet inerte. Quelle est son importance
dans les propriétés du thallium et du plomb?

Eléments dv groupe IA

16.

18.

20.

Ecrivez les formules des composés suivants: ’oxyde de so-
dium, le superoxyde de sodium et le peroxyde de sodium.

Ecrivez la formule de chacun des composés binaires suivants.
a) Nitrure de rubidium.
b) Peroxyde de potassium.

létez et équilibrez les réactions ci-dessous.
a) LizN(s) + HCl(ag) —
b) Rb,O(s) + H;O() —>
c) CSzoz(S) + Hzo(l) —_—>
d) NaH(s) + H,O(l) —
Ecrivez I’équation équilibrée de la réaction du potassium
métallique avec chacun des produits suivants: O, Sg, P4, Hy et
H-O.

num réagit avec 1’acétylene, HC=CH, dans un milieu

composé d’ammoniac liquide, pour produire de I’acétylure de
lithium LiC==CH et de I'hydrogéne. Ecrivez I’équation équili-
brée de cette réaction. De quel type de réaction s’agit-il 7
Expliquez comment la réaction du NaH avec I’eau

NaH(s) + H;O(l) —— Na*(ag) + OH (aq) +Hx(g)
peut étre considérée 2 la fois comme une réaction d’oxydo-
réduction et une réaction acido-basique.

Eléments du groupe IIA

22.

Ecrivez les formules de I’oxyde de baryum et du peroxyde de
baryum.

Ecrivez les formules du carbonate de strontium et du sulfate de
magnésium.

rure de magnésium et le phosphure de magnésium
devraient réagir avec I’eau de la méme fagon que le nitrure de
lithium. Ecrivez les équations décrivant les réactions du
nitrure et du phosphure de magnésium avec I’eau.

24.

26.
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Exercices

Ecrivez les équations équilibrées des réactions du Ca avec
chacun des composés suivants: Oa, Sg, P4, H, et H,0.

ninez les caractéristiques géométriques de la structure
qui entoure I’atome de béryllium dans le composé Cl,BeNH3.
Quelles sont les orbitales hybrides utilisées par le béryllium et
I’azote dans ce composé ?
La réaction de BeCl, avec un exceés d’ammoniac formera-
t-elle BeCl;NH;3 ou un autre composé ? Fournissez les dia-
grammes de Lewis des autres produits susceptibles de se for-
mer.

Eléments du groupe HIA

28.

30.

32.

Nommez chacun des produits suivants :
a) TIOH

b) In,S;

c) G3.203

Nommez chacun des produits suivants :
a) InP

b) TIF;

c) GaAs

ertain moment, on a envisagé d’utiliser les hydrures de
bore comme combustible pour les fusées. Complétez et équili-
brez la réaction ci-dessous.
ByHg + O; —— B(OH);3
On obtient du bore élémentaire et de I’oxyde de magr’lésium

par réduction de I’oxyde de bore par le magnésium. Ecrivez
I"éaunation équilibrée de cette réaction.

est un oxyde amphotére ; In,Os, un oxyde basique. Ecrivez
les équations des réactions qui justifient un tel énoncé.

L’hydroxyde d’aluminium est un composé amphotere; il se
dissout donc dans une solution acide ou basique. Ecrivez les
équations équilibrées qui illustrent chacune de ces réactions.

Eléments du groupe IVA

34.

Ecrivez les équations équilibrées des réactions de In avec cha-
cun des produits suivants: F,, Cl,, O, et HCL

Ecrivez I’équation équilibrée de la réaction de I’aluminium
métallique avec une solution concentrée d’hydroxyde de so-
dium.

gramme de Lewis du sous-oxyde de carbone, C30,, est
le suivant:
[0=C—=C=C=0.

a) Quelles sont les caractéristiques géométriques de la
molécule C30,?

b) Quelles orbitales hybrides sont utilisées par les atomes de
carbone dans C30,7?
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36.

38.

40.

42.

44.

46.

48.

Chapitre Neuf ~ Eléments non transitionnels : groupes IA & IVA

Le carbone et le soufre forment des composés répondant aux
formules suivantes: CS; et C3S,. Ecrivez les diagrammes de
Lewis et prévoyez les formes de ces deux composés.

icium élémentaire n’a été isolé qu’en 1823, quand
J.J. Berzelius réussit & réduire le K,SiF¢ par du potassium
fondu.
a) Ecrivez ’équation équilibrée de cette réaction.
b) Décrivez la liaison dans K;SiFe.
On ne peut pas conserver I’acide fluorhydrique, HF, dans du
verre, étant donné qu’il réagit avec la silice, SiO,, pour pro-
duire du SiF, volatil. Fcrivez une équation équilibrée de la
réaction de HF avec le verre.

orure stanneux, SnF,, est un composé qu’on a utilisé il y
a quelques années pour incorporer des ions fluorures aux pates
dentifrices. Quel autre nom peut-on donner au fluorure stan-
neux ?

Nommez les composés PbO et PbO,.

istivité (mesure de la résistance €lectrique) du graphite
est de (0,4 — 5,0) X 10~* ohm-cm dans une couche plane. (La
couche plane est la lamelle constituée d’anneaux de six
atomes de carbone.) Dans 1’axe perpendiculaire & ce plan, la
résistivité est de 0,2 a4 1,0 ohm-cm. La résistivité du diamant
(10' 2 10'6 ohm-cm) est indépendante de la direction. Com-
ment peut-on expliquer cette différence en termes de struc-
tures du graphite et du diamant ?

Le carbure de silicium, SiC, est une substance excessivement
dure. Proposez une structure pour le SiC.

en phase gazeuse? Quelle
seran sa structure en pnase sotiae [BeF2 (s)]?

Dans les années 50 et les années 60, plusieurs pays ont fait
exploser des bombes atomiques dans 1’atmosphére. Aprés
chaque explosion, il était courant de surveiller la concentra-
tion de strontium-90 (isotope radioactif du strontium) dans le
lait. Pourquoi le strontium-90 a-t-il tendance a se retrouver
dans le lait ?

On peut difficilement déshydrater le composé BeSO4-4H,0
par chauffage. Ce composé, dissous dans I’eau. produit une
solution acide. Expliquez ces deux phénomeénes.

Le composé AlCls, trés volatil, semble exister, en phase
gazeuse, sous forme de diméres. Proposez une structure pour
ce dimere.

Supposons que I’élément 113 existe. Quelle serait sa configu-
ration électronique ? Quels seraient les nombres d’oxydation
de cet élément dans ses composés ?

L’hydrure d’aluminium et de lithium, LiAlH,, est un puissant
agent réducteur utilisé dans la synthése de composés
organiques. Déterminez 1’état d’oxydation de tous les atomes
de LiAlH,.

Le composé Ga,Cly est de couleur brune. Comment peut-on
déterminer expérimentalement si ce composé contient deux
ions gallium(Il) ou un ion gallium() et un ion gallium(III)?
(Elément de réponse: prendre en considération la configura-
tion électronique des trois ions suggérés.)

50. L'aluminate tricalcique est un constituant important du ciment

Portland. Par unité de masse, il contient 44,4 % de calcium et

20,0 % d’aluminium, le reste étant de I’oxygéne.

a) Déterminez la formule empirique de I’aluminate trical-
cique.

b) Avant 1975, on ignorait tout de la structure de I’aluminate
tricalcique. La structure de I’anion AlgO;g'8~ est la sui-
vante :

® =Al
O =0

Quelle est la formule moléculaire de 1’aluminate tricalcique ?

c¢) Comment peut-on décrire la liaison dans 1’anion
AlgO5'%?

A I’aide des énergies de liaison (voir le tableau 5.4), évaluez

AH pour la réaction suivante:

0
L — COtHO
HO  TOH

Expliquez pourquoi il vaut mieux représenter [’acide car-
bonique par CO,(agq) que par H,COs.

52. Quelle est la proportion des ions plomb(I) et des ions

plomb(IV) dans le minium, PbzO,4?

Quels éléments du groupe IVA sont capables de réduire H* en
H; ? Ecrivez des réactions équilibrées décrivant ces réactions.

54. On utilise des dérivés du dioctylétain pour stabiliser le

polymere chlorure de polyvinyle. On les traduit par cette réac-
tion:
2CH3CH,CH,CH,CH,CH,;CH,CH,X + Sn
—> (CgHy7)25nX;

dans laquelle X représente un halogéne. Prédisez la structure
de (C8H17)2SHC12.
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On a récemment synthétisé des produits qui contiennent 1’ion
Na~.

2Na + Crypt — [Na(Crypt)]*Na~
ou Crypt désigne I’agent cryptant, N[(C;H40),CH4]3N.

. /_—\O/w
Q f 57. Remplissez les blancs a I’aide des symboles des éléments, qui

\ / sont les réponses aux sept questions mentionnées ci-dessous.
o o La réponse est le nom d’un célébre scientifique américain. Ce
\ / dernier est mieux connu comme physicien que comme

chimiste. De plus, a Philadelphie, dans I’institut qui porte son
L’agent cryptant contient I’ion Na*. Pourquoi faut-il empri- nom, il s’y fait également des recherches en biochimie.
sonner I’ion Na* ?
56. Compte tenu des données fournies dans le présent chapitre sur -
la stabilité thermique de 1'étain blanc et de 1'étain gris, la-
quelle de ces deux formes aurait une structure plus ordonnée ?

i

. Doxyde de ce métal est amphotere.

2. Chose peut-étre surprenante pour vous, le sodium forme
avec cet élément un composé binaire de formule NaXs,
utilisé dans les sacs gonflables.

3. Ce métal alcalin est radioactif.

4. Ce mértal alcalin posséde le potentiel de réduction standard
le plus négatif. Ecrivez son symbole en inversant les let-
tres.

. La potasse est un oxyde de ce métal alcalin.

6. C’est le seul métal alcalin qui réagit directement avec

I’azote pour former un composé binaire de formule M;N.

Cet élément est le premier du groupe IITA & posséder le

nombre d’oxydation +1. N'utilisez que la deuxiéme lettre

de son symbole.

th

7












composés moléculaires plutdt que des composés ioniques. Le pouvoir oxydant élevé
de Bi’* et de Sb>* explique sans doute I’absence des autres pentahalogénures de
bismuth et d"antimoine. En fait, BiFs constitue un excellent agent de fluoration, étant
donné qu’il est facilement décomposé en fluor et en trifluorure de bismuth.

BiFs —— BiF; + F;

Les sels composés d’ions Bi** ou Sb**+, comme Sb,(SO4); et Bi(NOs)3, sont assez
répandus. Une fois dissous dans I’eau, ces sels produisent des cations hydratés tres
acides. Ainsi, on peut représenter la réaction de 1’ion Bi** avec 1’eau de la fagon sui-
vante:

Bi**(aq) + HO(l) —— BiO*(ag) + 2H*(aq)
ot I'ion BiO™* est 1'ion bismuthvle. L’ addition d’ions chlorures a cette solution
provoque la précipitation d’un sel blanc, le chlorure de bismuthyle, BiOCl. I’ anti-
moine est doté de propriétés semblables en solution aqueuse.

Les éléments du groupe VA peuvent également former des molécules ou des ions
qui font intervenir trois, cing ou six liaisons covalentes. On retrouve ainsi trois
liaisons dans NH3, PH3, NF3 et AsCls. Chacune de ces molécules, qui posséde un
doublet d’électrons libre — et qui peut donc jouer le role d’une base de Lewis —, aune
structure pyramidale, comme permet de le prédire la théorie RPEV (voir la figure
10.1).

type de molécule structure moléculaire hybridation de M
ublet libre
2

MX,

pyramidale sp?
MX,

spd
bipyramidale

a base triangulaire

MX;

opu
octaédrique
Figure 10.1

Les molécules de types MX3, MX5 et MX¢ formées par des éléments du
groupe VA.

10.1 Elements du groupe VA

431
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SN Figure 10.2
N L'ion MX4*, de structure
= tétraédrique, et I'ion
- MXg~, de structure
I octaédrique.

Tous les éléments du groupe VA, a I’exception de I’azote, peuvent former des
molécules qui contiennent cing liaisons covalentes (de formule générale MXs).
L azote ne peut pas former de telles molécules a cause de la petite taille de son atome
et de 1’absence d’orbitales d. Selon la théorie RPEY, les molécules MXs ont une
structure bipyramidale & base triangulaire (voir la figure 10.1), et leur atome central
est hybridé sp3d. Les molécules MXs peuvent accepter une paire d’électrons sup-
plémentaire pour former des especes ioniques a six liaisons covalentes.

PFs+F —> PF¢

ol I’anion PFg~ est de forme octaédrique (voir la figure 10.1) et 1'atome de phos-
phore, hybridé sp>d?.

Méme si, en phase gazeuse, les molécules MXs ont une structure bipyramidale a
base triangulaire, plusieurs de ces composés contiennent, en phase solide, des ions
MX,*" et MXg (voir la figure 10.2); le cation MX4* a une structure tétraédrique
(I’atome M est hybridé sp3). Ainsi, le PCls solide contient des ions PCly* et PClg™ et
le AsF5Cl, solide, des ions AsCly* et AsFq.

La capacité des éléments du groupe VA de former des liaisons 7 diminue consi-
dérablement aprés I’azote. C’est pourquoi I’azote existe sous forme de molécules N,
alors qu’on retrouve les autres éléments de ce groupe sous la forme de molécules
polyatomiques qui contiennent des liaisons simples. Par exemple, en phase gazeuse,
le phosphore, I’arsenic et 1’antimoine existent sous forme de molécules P4, As, et
Sby, respectivement.

’azote et ses composés

A la surface de la Terre, on retrouve la quasi-totalité de I’azote élémentaire sous
forme de N, moléculaire, composé qui posséde une liaison triple trés forte
(941 kJ/mol). La force de cette liaison confére a la molécule N, une réactivité si
faible qu’elle peut coexister, dans des conditions normales, avec la plupart des autres
éléments sans réagir de fagon notable. Cette propriété fait de I’azote gazeux un
milieu trés utile lorsqu’on veut effectuer des expériences faisant intervenir des subs-
tances qui réagissent avec 1’oxygene ou I’humidité. Dans ces cas, on travaille dans
une enceinte (voir la figure 10.3) dans laquelle I’atmosphére est constituée d’azote.

La grande stabilité de la liaison N=N indique que la décomposition de la plupart
des composés azotés est exothermique.

N,O(g) —> Na(g) +304(g) AHP =—82KJ
NO(g) —> 3Na(g) +302(8) AH® =—-90kJ
NO-(g) — 7Na(g) + O2(g) AH°=—34k]
N;Hi(g) — Na(g) + 2Ha(g) AH®=-95k]

NHsz(g) — 3Na(g) +3H,(g) AH° =+ 46 k]












436  (hapiire Dix  Eléments non transitionnels : groupes VA a VIIIA

12°

Figure 10.7

Structure moléculaire de I'hy-
drazine, NoHy. Les doublets libres
des atomes d'azote sont situés de
part et d'autre du plan de la
molécule ; celte configuration per-
met de réduire au minimum la
répulsion entre les doublets libres.

Figure 10.6

Cycle de l'azote. Les plantes et les
animaux ne peuvent assimiler
I'azote que s'il est d’abord trans-
formé en composés azotés, par
reacuons o exemple en nitrates, en ammoniac
de décomposition l ou en protéines. Gréce a des réac-
tions de décomposition naturelles,
I'azote retourne dans I'atmo-

bactéries he
sphere.

Hydrures d’azote

L’ammoniac constitue sans aucun doute I’hydrure d’azote le plus important. C’est
un gaz toxique, incolore et d’odeur acre, qu’on produit annuellement en quantités
astronomiques (pres de 15 millions de kg), et qu’on utilise surtout pour fabriquer des
engrais.

La structure de la molécule d’ammoniac est pyramidale : I’atome d’azote possede
un doublet libre (voir la figure 10.1) et des liaisons N—H polaires. Une telle structure
favorise la formation d’un grand nombre de liaisons hydrogéne en phase liquide;
c’est pourquoi son point d’ébullition est particulierement €élevé (-33,4 °C) pour une
substance de si faible masse molaire. Toutefois, les liaisons hydrogene présentes dans
I’ammoniac liquide n’ont pas la méme importance que dans le cas de I’eau, dont la
masse molaire est du méme ordre de grandeur, mais dont le point d’ébullition est
beaucoup plus élevé. Dans la molécule d’eau, on retrouve la combinaison idéale qui
permet de former le nombre maximal de liaisons hydrogene, soit deux liaisons
polaires comportant des atomes d’hydrogéne, et deux doublets libres; la molécule
d’ammoniac, par contre, posséde un doublet libre et trois liaisons polaires.

L"ammoniac, qui se comporte comme une base, réagit avec des acides pour for-
mer des sels d’ammonium.

NH;(g) + HCI(g) —— NH,4Cl(s)

Parmi les hydrures d’azote les plus importants, on retrouve I’hydrazine, NoHy,
dont le diagramme de Lewis est le suivant:

H H
\I'\'I_I'\'I/
/ \

H H

Ftant donné que chaque atome d’azote est entouré de quatre doublets d’électrons,
on peut s’ attendre & ce que chaque atome soit hybridé sp3, et 4 ce que les angles de liai-
son soient de I’ordre de 109,5° (structure tétraédrique), ce que confirment les observa-
tions : les angles de liaison valent 112° (voir la figure 10.8). 1 hydrazine est un liquide
incolore, d’odeur ammoniacale, dont le point de congélation est de 2 °C et le point
d’ébullition, de 113,5 °C (ce point d’ébullition est assez €levé pour une substance dont
la masse molaire n’est que de 32 g/mol). Ces données permettent de supposer qu’il
existe de nombreuses liaisons hydrogéne entre les molécules d’hydrazine polaires.

L’hydrazine est un agent réducteur puissant, qu’on a souvent utilisé comme com-
bustible pour les fusées. Sa réaction avec I’ oxygene est fortement exothermique.

N2H4(l) + Oz(g) _—> Nz(g) + ZHZO(g) AH°=—622K]
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le gaz est dissous dans le liquide, puis, au fur et & mesure que le liquide sort du
contenant, le gaz se vaporise et forme des bulles dans la créme pour lui conférer sa
texture caractéristique. Les microorganismes présents dans le sol synthétisent la plus
grande partie du N,O atmosphérique, dont la concentration semble augmenter pro-
gressivement. Etant donné que la capacité d’ absorption des radiations infrarouges de
I’oxyde nitreux est élevée, ce gaz joue un role, mineur peut-&tre, mais non négli-
geable, dans le maintien de la température de la planéte, comme le font le dioxyde
de carbone et la vapeur d’eau présents dans I’air. Certains scientifiques craignent
d’ailleurs que la destruction accélérée des foréts tropicales dans des pays comme le
Brésil ne modifie de fagon significative le taux de production de N,O par les
microorganismes du sol, ce qui pourrait affecter considérablement la température de
la planéte.

En laboratoire, on prépare I’oxyde nitreux a 1’aide de la décomposition thermique
du nitrate d’ammonium.

NH4NOs(s) N20(g) + 2H;0(g)

A cause de la nature explosive du nitrate d’ammonium, cette expérience exige de
grandes précautions de la part du manipulateur. Les Etats-Unis ont ainsi subi un des
pires accidents industriels de leur histoire quand, en 1947, au Texas, un navire chargé
de nitrate d’ammonium (engrais) a explosé et fait prés de 600 victimes.

Le monoxyde d’azote, NO, couramment appelé «oxyde nitrique», est un gaz
incolore dans des conditions normales. On le produit en laboratoire gréice a la réac-
tion de I’acide nitrique (6 mol/L) avec du cuivre métallique.

8H*(aq) + 2NO=(aq) + 3Cu(s) ——> 3Cu>*(aq) + 4H,0() + 2NO(g)

Toutefois, au contact de I’ air, il y a oxydation spontanée du NO en dioxyde d’azote,
NO;, un gaz brun.

Bien que [’oxyde nitrique soit toxique une fois inhalé, il a été démontré qu’il s’en
produit dans certains tissus de 1’organisme humain, ot il joue le réle d’un neuro-
transmetteur. Les recherches actuelles révélent que I’oxyde nitrique joue un role dans
la régulation de la pression sanguine, dans la coagulation sanguine et dans les mus-
cles responsables de I’érection du pénis chez ’homme.

Ftant donné que la molécule NO posséde un nombre impair d’électrons, on peut
mieux la décrire en recourant a la théorie des orbitales moléculaires (voir le dia-
gramme des niveaux d’énergie des orbitales moléculaires a la figure 10.8). On peut
s’attendre & ce que la molécule NO soit paramagnétique et que son ordre de liaison
soit de 2,5, ce que confirment les résultats expérimentaux. A cause de la présence
d’un électron de haute énergie dans la molécule de NO, I’ oxydation de NO en cation
nitrosyle, NO*, est relativement aisée. Or, I'ion nitrosyle possédant un électron
antiliant de moins que NO, on peut s’attendre a ce que sa liaison soit plus forte (son
ordre de liaison théorique est de 3) que celle présente dans la molécule de NO, ce que
confirment encore une fois les résultats expérimentaux. Le tableau 10.3 présente les









figure 10.9). Dans ces conditions, le rendement de la réaction de transformation de
I’ammoniac en oxyde nitrique est de 97 %.

Au cours de la deuxieme étape du procédé Ostwald, I’oxyde nitrique réagit avec
I’oxygene pour produire du dioxyde d’azote.

2NO(g) + Ox(g) — 2NOy(g) AH® =—113kJ

Cependant, la constante de vitesse de cette réaction d’oxydation diminue lorsque
la température augmente. A cause de ce comportement inhabituel, on doit donc
maintenir le milieu réactionnel & environ 25 °C gréce & un refroidissement 2 I’eau.

Au cours de la troisieme étape du procédé Ostwald, il y a absorption du dioxyde
d’azote par I’eau.

3NOy(g) + HoO(l) —— 2HNO;(ag) + NO(g) AH° =—-139kJ

On recycle le NO pour former du NO,. Si on distille 1'acide nitrique produit, qui
titre a 50 % par masse, sa concentration peut atteindre 68 % ; il s’agit 12 de la concen-
tration maximale possible, étant donné que I’acide nitrique et I’eau forment, a cette
concentration, un mélunge azéotrope. On peut €élever la concentration de HNO;
jusqu’a 95 % en le traitant & I’acide sulfurique concentré, qui absorbe beaucoup
d’eau; on utilise d’ailleurs souvent H,SO,4 comme agent déshydratant.

L’acide nitrique est un liquide incolore, fumant (¢, = 83 °C), d’odeur Acre, et que
la lumiére solaire décompose.

4HNOs(1) > 4NO,(g) +2H,0) + Ox(g)

I s’ensuit que la solution d’acide nitrique vire peu & peu au jaune, a cause de
I’augmentation progressive de la concentration de dioxyde d’azote. En laboratoire, la
concentration de 1'acide nitrique concentré qu’on utilise le plus souvent est de
15,9 mol/L (soit 70,4 % par masse); il s’agit d’un oxydant trés puissant. La figure
10.10 présente les structures de résonance et la structure moléculaire de HNO5. On
remarque que 1’atome d’hydrogéne est lié & un atome d’oxygene, et non a un atotre
d’azote, comme la formule permet de le supposer.

L’acide nitrique peut réagir avec les oxydes, hydroxydes et carbonates
métalliques, ainsi qu’avec d’autres composés ioniques qui contiennent des anions
basiques, pour former des nitrates qui sont en général fortement hydrosolubles.

Ca(OH),(s) + 2HNO3(ag) ——> Ca(NOz)y(ag) + 2H,0({)

L’ acide nitreux, HNO,, est un acide faible.

HNO(ag) == H*(ag) + NO,(aq) K,=4,0Xx 104

L’acide nitreux forme des nitrites, NO,~, de couleur jaune pile. Contrairement
aux nitrates, qu’on utilise souvent comme explosifs, les nitrites sont relativement sta-
bles et ce, méme a haute température. En général, on prépare les nitrites en faisant
barboter des quantités équimolaires d’oxyde nitrique et de dioxyde d’azote dans une
solution aqueuse de I"hydroxyde métallique appropri€, par exemple :

NO(g) + NOy(g) + 2NaOH(ag) —— 2NaNO(agq) + HO()

10.2 Uazote et ses composés

Figure 10.10

a) Structure moléculaire de HNO3.
b) Structures de résonance de

HNO3.
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Figure 10.11

a) Molécule P4 du phosphore
blanc. b) Réseau cristallin du
phosphore noir. ¢} Structure en
chaine du phosphore rouge.

Le phosphore et ses composés

Meéme si le phosphore et I’azote occupent des cases superposées du tableau pério-
dique (groupe VA), leurs propriétés chimiques sont fort différentes. On explique ces
différences par quatre facteurs principaux: 1. La possibilité pour I’azote de former
des liaisons 7 beaucoup plus fortes; 2. L’électronégativité plus élevée de I’azote;
3. La taille plus importante de 1’atome de phosphore; 4. La présence d’orbitales d
inoccupées dans I’atome de phosphore.

Ces différences chimiques apparaissent clairement dés qu’on compare les formes
élémentaires de I’azote et du phosphore. L’ azote élémentaire diatomique est stabilisé
par de fortes liaisons 7, alors qu’on retrouve le phosphore solide sous plusieurs
formes, toutes polyatomiques. Le phosphore blanc, constitué de molécules distinctes
P, de structure tétraédrique (voir la figure 10.11a), est trés réactif et pyrophorique (il
s’enflamme spontanément au contact de ’air). C’est pourquoi on le conserve en
général dans I’eau. Par ailleurs, le phosphore blanc est extrémement toxique: il s’ at-
taque aux tissus, notamment au cartilage et aux os du nez et des méchoires. Les
autres formes allotropiques, beaucoup moins réactives, le phosphore noir et le phos-
phore rouge, sont des solides covalents (voir la section 8.5). Le phosphore noir se
cristallise dans un réseau régulier (voir la figure 10.11b), alors que le phosphore
rouge, qu’on croit formé de chaines de molécules P, (voir la figure 10.11c), est
amorphe. On obtient le phosphore rouge en faisant chauffer du phosphore blanc en
I’absence d’air, & 101,3 kPa. Quant au phosphore noir, on I’obtient en faisant chauf-
fer du phosphore blanc ou du phosphore rouge & une pression élevée.

Meéme si son électronégativité est plus faible que celle de I’azote, le phosphore
peut former des phosphures (composés ioniques qui contiennent 1’anion P37),
comme NasP et CasP;.

Les phosphures réagissent violemment avec I’eau pour produire de la phosphine,
PHj3, un gaz toxique et incolore.

2NasP(s) + 6H,O(l) —— 2PHs(g) + 6Na*(ag) + 60H (aq)

La phosphine ressemble & I’ammoniac ; toutefois, sa basicité est moins importante
(K, = 10720) et sa solubilité dans I’eau beaucoup plus faible. Etant donné que
1" affinité de la phosphine pour les protons est trés faible, il existe peu de sels de phos-
phonium, PH,*; les seuls qu’on connaisse, PH4l, PH4Cl et PH,Br, sont trés instables.

Le diagramme de Lewis de la phosphine est le suivant:

H—II;—H
H
Selon la théorie RPEV, la structure moléculaire de la phosphine est pyramidale.
Cependant, les angles de liaison sont de 94°, et non de 107°, comme c’est le cas pour
I’ammoniac. (L’explication de cette anomalie dépassant le cadre de cet ouvrage., nous

nous contenterons de considérer la phosphine comme une exception a la version sim-
plifée de la théorie RPEV présentée ici.)

a) b)
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Oxydes et oxacides de phosphore

La réaction du phosphore avec I’oxygene entraine la formation d’oxydes, dans
lesquels le nombre d’oxydation du phosphore peut étre de +5 ou de +3. En présence
de quantités limitées d’oxygene, la combustion du phosphore élémentaire produit
I'oxyde P4O¢; en présence d’un exceés d’oxygene, elle produit P4O49. On peut obtenir
la structure de ces oxydes en intercalant des atomes d’oxygene dans la structure ini-
tiale de la molécule P, (voir la figure 10.12). On connait également les molécules
intermédiaires P40, P40y et P4Oy, qui possedent respectivement un, deux et trois
atomes d’oxygene «terminaux».

A cause de sa grande affinité pour 1'eau, le décoxyde de tétraphosphore, P40
— anciennement connu sous le nom de pentoxyde de phosphore, P,Os — est un agent
déshydratant trés puissant. On ’utilise par exemple pour transformer HNOj ou
H>SO, en leurs oxydes N,O5 et SOs.

Lorsqu’on dissout P4O,( dans I’eau, on obtient de I’acide phosphorique, H;PO4,
également appelé «acide orthophosphorique ».

P4O]0(S) + 6H20(l) —_—> 4H3PO4(aq)

A T*état pur, I’acide phosphorique est un solide blanc qui fond 4 42 °C. En milieu
aqueux, c’est un acide beaucoup plus faible (K, = 10-2) que I’acide nitrique ou que
I’acide sulfurique : c’est un oxydant faible.

On tire principalement I’acide phosphorique de minerais phosphatés. Contraire-
ment & I’azote, le phosphore existe dans la nature exclusivement sous forme de com-
posés, notamment sous forme d’ions PO4*~. Dans les minerais phosphatés. on le
retrouve en grande partie sous forme de phosphate de calcium, Ca3z(POy),, et de
fluorapatite, Cas(POg4)sF. On peut transformer la fluorapatite en acide phosphorique
en pulvérisant des minerais phosphatés. qu’on solubilise dans de I’acide sulfurique.

Ca5(PO4)3F(s) + 5H2$O4((lq) + IOHQO(I) —_—>
HF(aq) + 5CaS0,4-2H,0(s) + 3H3PO4(ag)

(La transformation du phosphate de calcium a lieu selon une réaction analogue.)
Le produit solide. CaSQ,4-2H,0 (le gypse), entre dans la composition des pan-
neaux de revétement des murs intérieurs utilisés en construction.

10.3 Le phosphore et ses composés
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On appelle le procédé décrit ci-dessus «procédé humide » ; I’acide phosphorique
ainsi produit n’est pas trés pur. Selon un autre procédé, on fait chauffer des minerais
phosphatés, du sable, SiO,, et du coke dans un fourneau électrique ; il y a alors for-
mation de phosphore blanc.

12Ca5(POy4)3F + 43Si0; + 90C —— 9P, + 90CO(g) + 20(3Ca0-2810,) + 3SiF,

La combustion du phosphore blanc en présence d’air entraine la production de
P40 qui, combiné & I’eau, donne de I’acide phosphorique.

On obtient aisément la condensation de molécules d’acide phosphorique. Quand
deux molécules d’acide sont soumises 2 une réaction de condensation, il y a élimi-
nation d’une molécule d’eau.

(0 0 O 0

| l l l
H—O—[l’—O+H H—0+1|>—0—H — H——O—Il’—O—ll)—O—H + H,0

? i P9

H H H H

1l y a alors production d’acide pyrophosphorique, H4P,O4. Si on fait chauffer
davantage. on obtient des polymeéres, par exemple I’acide tripolyphosphorique,
H;5P30,4, dont la structure est la suivante :

On utilise le sel sodique de I’acide tripolyphosphorique dans les détergents, étant
donné que I’anion P30,y peut facilement former des complexes avec les ions



métalliques, comme Mg?* et Ca®*, lesquels, & I’état libre, nuiraient & I’action du
détergent.

Lorsque P,Og est mélangé & I’eau, il y a formation d’acide phosphoreux, H;PO;
(voir la figure 10.13a). Méme si sa formule autorise & croire qu’il s’agit d’un
triacide, I’acide phosphoreux est en fait un diacide. En effet, 1’atome d’hydrogene
qui est directement lié & 1’atome de phosphore n’est pas acide en solution aqueuse ;
seuls les atomes d’hydrogene liés aux atomes d oxygene dans H;PO5 peuvent for-
mer des protons.

Il existe un troisicme oxacide de phosphore, I’acide hypophosphoreux, H3PO,
qui, lui, est un monoacide (voir la figure 10.13b).

Le phosphore dans les engrais

Le phosphore est un élément essentiel 4 la croissance des plantes. Or, méme si la plu-
part des sols contiennent beaucoup de phosphore, on retrouve souvent ce dernier
sous forme insoluble. c’est-2-dire sous une forme que les plantes ne peuvent pas
utiliser. On fabrique des engrais phosphatés solubles en traitant les minerais phos-
phatés & 1’acide sulfurique; on obtient ainsi du superphosphate de chaux, un
mélange de CaSO4-2H,0 et de Ca(H,PO4),-H,0. Si on traite les minerais phos-
phatés & I’acide phosphorique, on obtient du dihydrogénophosphate de calcium,
Ca(H,PQOy),. Par ailleurs, la réaction de I’ammoniac avec I’ acide phosphorique pro-
duit du dihydrogénophosphate d’ammonium, NH4H,PO,, un engrais trés efficace,
puisqu’il fournit a la fois du phosphore et de 1’azote.

Halogénures de phosphore

Tous les halogénures de phosphore de formule PX5 et PX5 existent, & I’exception de
PIs. Les molécules PX5 posseédent la structure pyramidale & laquelle on s’attend (voir
la figure 10.14a). A une température et une pression normales, PF3 est un gaz inco-
lore, PCls, un liquide (z&, = 74 °C), PBr3, un liquide (Zg, = 175 °C) et PI3, un solide
instable de couleur rouge (fz,s = 61 °C). Lorsqu’ils réagissent avec 1’eau, tous les
composés PX3 produisent de 1’acide phosphoreux.

PX; + 3H,0() — H3POq(aq) + 3HX(aq)

A I’état gazeux ou 2 1’état liquide, les molécules des composés PX5 possédent une
structure bipyramidale 2 base triangulaire (voir la figure 10.14b). On remarque toute-
fois que PCl;s et PBr5 forment des solides ioniques ; en effet, a I’état solide, PCls pos-
séde des 1ons PClg™ octaédriques et des ions PClyt tétraédriques. et PBrs, des ions
PBry* et Br.

Lorsqu’ils réagissent avec I’eau, tous les composés PXs produisent de I’acide
phosphorique.

PXs + 4H20(l) _—> H3PO4(aq) + SHX((lq)

Eléments du groupe VIA

Méme si, a I'instar des éléments des autres groupes, les éléments du groupe VIA
(voir le tableau 10.4) ont un caractere de plus en plus métallique au fur et & mesure
que le numéro atomique augmente, aucun d’eux (configuration des électrons de
valence : ns’np®) n’est un métal typique. La plupart du temps, les éléments de ce
groupe cherchent 2 adopter une configuration électronique semblable 2 celle d’un
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Figure 10.13

a} Structure de I'acide phospho-
reux, H3PO3. b} Structure de
I'acide hypophosphoreux, H3POs.
Dans les oxacides de phosphore,
seuls les atomes d’hydrogéne liés
aux afomes d’oxygéne sont
acides.
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Figure 10.14

Structure des halogénures de phos-
phore. a) Les composés PX3 ont
une structure pyramidale. b) Les
composés PXs, en phase liquide
ou gazeuse, ont une structure
bipyramidale & base friangulaire.
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L’oxygene

On n’insistera jamais assez sur I’importance de 1’oxygene, 1’élément le plus abon-
dant sur la Terre. L’oxygene est présent: dans I’atmosphere, sous forme d’oxygene
gazeux et d’ozone; dans la crofite terrestre, sous forme d’oxydes, de silicates et de
carbonates ; dans les océans, sous forme d’eau; dans le corps humain, sous forme
d’eau et d’une multitude de molécules. Par ailleurs, I’oxygene fournit la majorité de
I’énergie nécessaire a la vie et a notre mode de vie, puisqu’il réagit de fagon exother-
mique avec des composés organiques.

La forme allotropique de I’oxygene la plus répandue, O,, constitue 21 % du vo-
lume total de I’atmosphere terrestre. Etant donné que le point d’ébullition de 1’ azote
est inférieur a celui de I’oxygene, on peut facilement éliminer I’azote de 1’air liquide
par évaporation; il ne reste ainsi que de I’oxygene et un peu d’argon, un autre com-
posant de 1’air. A I'état liquide, I’oxygene est un liquide bleu pile dont le point de
congélation est de —219 °C et le point d’ébullition, de —183 °C. On peut meitre en
évidence le paramagnétisme de la molécule O- en versant de I’oxygéne liquide entre
les pdles d’un aimant puissant: le liquide y reste «figé» jusqu’a ce qu’il s’évapore
(voir la figure 7.40). On peut expliquer le paramagnétisme de la molécule O, ainsi
que la force de la liaison, a I’aide de la théorie des orbitales moléculaires (voir la fi-
gure 7.39).

On peut représenter I’0zone, O3, 1’autre forme allotropique de I’oxygene, par les
structures de résonance suivantes:

O O
‘o Yo T ol Yo

Dans la molécule O3, I’angle de liaison est de 117°, valeur que permet de prévoir
le théorie RPEV (trois doublets effectifs exigent en effet une structure plane triangu-
laire). On peut expliquer que 1’angle soit légérement inférieur & 120° lorsqu’on
admet qu’un doublet libre occupe davantage d’espace qu’un doublet liant.

On prépare I’ozone en soumettant I’oxygéne pur a I’état gazeux a des décharges
électriques: I’électricité fournit 1’énergie nécessaire a la rupture des liaisons de
quelques molécules O,. Les atomes d’oxygene ainsi produits réagissent avec
d’autres molécules O, pour former Os. A25°Cera101,3 kPa, I’ozone est beaucoup
moins stable que I’oxygene. La constante d’équilibre K de la réaction

302(g) ==20s(g)

est de ’ordre de 1097,

’ozone, un gaz bleu péle treés toxique, est un agent oxydant beaucoup plus puis-
sant que ’oxygene. A cause de ce pouvoir oxydant, on pourrait avantageusement
remplacer par I’ozone le chlore utilisé dans les usines de traitement des eaux, étant
donné que le chlore laisse des résidus chlorés, comme le chloroforme, CHCls, qui, &
la longue, peuvent étre cancérigenes.

Cependant, bien que I’ozone tue efficacement les bactéries présentes dans I’eau,
I’ozonisation ne met pas les réserves d’eau potable a 1’abri de contaminations
ultérieures, puisqu’il ne reste pratiquement plus d’ozone apres le premier traitement.
Par contre, I’efficacité de la chloration est plus durable, étant donné que, longtemps
apres le traitement, on retrouve toujours une certaine concentration de chlore.

L’ozone peut par ailleurs étre trés nocif, surtout lorsqu’il provient des gaz
d’échappement des automobiles (voir la section 4.9).

I’ozone est présent naturellement dans la haute atmosphére terrestre. La couche
d’ozone est tres importante, car elle sert d’écran protecteur contre les rayons

10.5 Coxygéne
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Figure 10.19

a) Trois des structures de résonance du SO3. b) Structure & trois liaisons doubles.
c) La molécule SO3, plane, posséde des angles de liaison de 120°.

tait de la combustion de combustibles a forte teneur en soufre était si rapidement
transformé en anhydride sulfurique. On sait 4 présent que les poussieres et autres par-
ticules de I’air jouent le rble de catalyseur pour cette réaction. Quand on prépare de
I’anhydride sulfurique destiné a la fabrication de I’acide sulfurique, on utilise comme
catalyseur du platine ou de I’oxyde de vanadium(V), V,Os; la réaction a lieu a en-
viron 500 °C méme si, a cette température, la valeur de la constante d’équilibre re-
lative & cette réaction exothermique diminue.

On décrit généralement les liaisons dans la molécule SO; en faisant référence aux
structures de résonance illustrées a la figure 10.19. Cette molécule posséde une struc-
ture plane triangulaire, comme permet de le prédire la théorie RPEV. L’anhydride
sulfurique est un liquide corrosif d’odeur suffocante, dont les vapeurs, au contact de
I’humidité de I’air, forment des vapeurs blanches d’acide sulfurique. Ainsi, I’anhy-
dride sulfurique et le dioxyde d’azote (qui réagit avec I’eau pour former un mélange
d’acide nitrique et d’oxyde nitrique) sont les principaux agents responsables des
pluies acides.

Le point d’ébullition de I’anhydride sulfurique est de 44,5 °C; par ailleurs, 1’an-
hydride sulfurique gele a 16,8 °C sous trois formes: ’une est constituée de cycles
S30g et les deux autres, de chaines (SO3), (voir la figure 10.20).

Oxacides de soufre

La dissolution du dioxyde de soufre dans 1’eau produit une solution acide. On
représente d’ailleurs cette réaction a I’aide de I’équation suivante :
SO,(g) + H20(l) — H,503(aq)
Le produit, HySOs3, I’acide sulfureux, existe peu en solution; c’est surtout sous
forme de SO; que le dioxyde de soufre existe en solution. On représente ces réactions
de dissociation de la fagon suivante:

SOu(aq) + HyO(l) == H*(ag) + HSOy(aq) Ku = 1,5 X 1072

HSO3; (ag) == H*(ag) + SO3% (ag) Ko=10X107
Meéme si on ne peut pas isoler H,SO3, on connait des sels de SO32 (sulfites) et de
HSO5~ (hydrogénosulfites).
En présence d’eau, 1'anhydride sulfurique réagit violemment pour former un
diacide, I’acide sulfurique.
SO3(g) + HQO(I) R — HZSO4(CZ(])

La production industrielle d’acide sulfurique dépasse de beaucoup celle de tous
les autres produits chimiques. On le fabrique a I’aide du procédé de contact (voir le
chapitre 3). On utilise environ 60% de la production d’acide sulfurique pour la fa-
brication d’engrais a partir de minerais phosphatés (voir la section 10.3); on utilise
le reste, soit 40 %, pour la fabrication de I’acier et des batteries d’accumulateurs au
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Structures du SO3 solide. a) Cycle
de S30s. b) Chaine de (SO3)..
Dans les deux cas, les atomes
d’oxygéne adoptent une structure
tétraédrique autour de chaque

atome de soufre.






L’acide sulfurique chand attaque également le cuivre métallique.
Cu(s) + 2H,S04(aq) ——> CuSOy4(aq) + 2H,0(0) + SOx(ag)

Par contre, I’acide froid n’a aucun effet sur le cuivre.

Autres composés du soufre

e soufre, qui réagit aussi bien avec des métaux qu’avec des non-métaux, forme une
saste gamme de composés, dans lesquels il peut prendre les nombres d’oxydation +6,
H4, +2, 0 ou -2 (voir le tableau 10.5). On retrouve le nombre d’oxydation —2 dans les
sulfures métalliques et dans le sulfure d’hydrogéne, H,S, gaz toxique d’odeur
1auséabonde, qui, en milieu aqueux, se comporte comme un diacide. En milieux
1queux, le sulfure d’hydrogene est un agent réducteur puissant: 1’un des produits de
a réaction est du soufre en suspension, ce qui confére a la solution un aspect laiteux.
2ar exemple, la réaction du sulfure d’hydrogéne avec le chlore en milieu aqueux est
a suivante :

H,S(g) + Cly(ag) ——> 2H*(am + 27CT(aa) + S

Le soufre peut également former I'ion thiosulfate, S;03%~, dont le diagramme de
_ewis est

On peut considérer que cet anion est un ion sulfate dans lequel un des atomes
T’oxygene a été remplacé par un atome de soufre ; ¢’est pourquoi on I’appelle thio-
sulfate. On produit 1'ion thiosulfate en faisant chauffer du soufre avec un sulfite en
solution aqueuse.

S(s) + SO3* (ag) —> S205%(aq)

Le principal domaine d’application du thiosulfate est la photographie : I’ion thio-
sulfate dissout en effet les grains de bromure d’argent pour former un complexe avec
('ion Ag* (voir la rubrique «Impact» de la prochaine section). L’ion thiosulfate est
$palement un bon agent réducteur, qu’on utilise d’ailleurs souvent pour déterminer la
teneur en iode d’une solution.

$205°7(ag) + I(ag) —> S406> (aq) + 21 (aq)
ot S406% est Iion tétrathionate.

Avec les halogenes, le soufre forme divers composés, comme S;Cly, SF,4, SFg et
S;F o (voir la figure 10.23).
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Figure 10.22

Structures de: a) SF4; b) SFy;
C) SQF]o; d) SQCIQ.
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Autres composés halogénés

es halogcnes réagissent aisément avec la plupart des non-métaux pour former une
grande variété de composés, dont certains sont présentés au tableau 10.11.

Les halogénes réagissent entre eux pour former des composés interhalogénés, de
formule générale AB,,, o A est le plus gros des halogenes, n valant le plus souvent 1,
3,5 ou 7. On peut d’ailleurs prédire avec précision la structure de ces composés (voir
la figure 10.25) a I"aide de la théorie RPEV. En plus de constituer de puissants oxy-
dants, les composés interhalogénés sont volatils et tres réactifs. Ils réagissent ainsi
aisément avec I’eau pour former I’anion halogénure de 1’élément le plus électro-
négatif et I’acide hypohalogéneux de I’élément le moins électronégatif. Par exemple,
on peut avoir

ICI(s) + H,O(l) —> H*(agq) + Cl(aq) + HOI(aq)

Avec le carbone, les halogénes forment un grand nombre de composés trés impor-
tants sur le plan commercial. Parmi ceux-ci, on retrouve un groupe de polymeres, ou
composés a longue chaine, a base d’éthyléne.

H\ /H
C=C
/ AN
H H
Par exemple, le tétrafluoroéthyléne
F F
\C_C/
77N
F F
réagit avec lui-méme pour former le polymere ci-dessous. appelé téfion.
el
F F
C C
e NN
ETry
F F

Ce polymere résiste fort bien aux agents chimiques et 4 la chaleur : ¢’est pourquoi
on I’ utilise beaucoup comme couche protectrice.
Les fréons, de formule générale CCL,F,_,, sont des composés trés stables qu’on
a utilisés comme fluides réfrigérants dans les réfrigérateurs et les appareils de
climatisation durant de nombreuses années, mais qui sont, de nos jours, remplacés
par des substances moins dangereuses pour I’environnement.
Le chlore entre dans la composition de nombreuses autres molécules ties utiles.
Par exemple, le chlorure de vinyle
H\C_ /H
=
H Cl
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de molécules individuelles dans lesquelles le xénon forme des liaisons covalentes
avec les autres atomes. La structure de certains composés de xénon est présentée a la
figure 10.26. 1l existe également quelques composés de krypton, comme KrF, et
K1F,. On a par ailleurs des preuves que le radon réagit avec le fluor; toutefois, la
nature radioactive du radon en rend I’étude malaisée.

= F
AN
e LI
. 0. . e [N
AN ! \‘L\ X g AN
T = I Xe—==: ’ ) X
P L S\
v F 0 0
XeF, XeO,F, XeOy XeO,
linéaire tétraédrique déformé pyramidale tétraédrique
e F O
|
- a O FomreoF
A :\\q\\ J \ | ///
/ L X 0] /o Xe )
I / : ~ 4‘ - /I | \ /l
pu - 4 /
F 0 S --F
F o
XeF, XeOsF, XeO,F,
plane carrée bipyramidale a base triangulaire octaédrique

Figure 10.26
Structure de certains composés de xénon.

Les éléments du groupe VA sont dotés d’une vaste gamme de propriétés chimiques.
L’ azote et le phosphore, des non-métaux, peuvent devenir des anions de charge 3—en
se combinant avec des métaux actifs pour former des sels. L’antimoine et le bismuth
ont plutdt des propriétés métalliques, bien qu’il n’existe aucun composé ionique qui
contient leur ion de charge 5+. Les composé€s de bismuth(V) et d”antimoine(V) sont
des composés moléculaires et non ioniques. Tous les éléments du groupe VA, & I'ex-
ception de I’azote, forment des molécules qui possédent cing liaisons covalentes. La
possibilité de former des liaisons 7 diminue de fagcon notable apres 1’azote ; c’est
pourquoi le phosphore, I’arsenic et 1’antimoine élémentaires existent sous forme
d’agrégats polyatomiques.

La stabilité de la liaison triple dans la molécule N, est d’une importance capitale,
tant du point de vue cinétique que du point de vue thermodynamique. La décompo-
sition de la plupart des composés binaires azotés en leurs éléments constitutifs est
accompagnée d’un dégagement de chaleur, ce qui explique la puissance des explosifs
azotés.



Le cycle de I’azote consiste en une série d’étapes qui rendent compte du recyclage
de I’azote dans la nature. Au cours de ’'une de ces étapes, appelée «fixation de
I'azote», il y a transformation de I’azote atmosphérique en composés assimilables
par les plantes. Le procédé Haber est un procédé de fixation de 1’azote ; 1a nitrifica-
tion due aux bactéries qui vivent dans les nodules des racines de certaines plantes en
est un autre. Le procédé inverse de la fixation de I’azote, la dénitrification. est le
retour dans 1’atmosphere de 1”azote présent dans les composés azotés.

I’ammoniac, le plus important des hydrures d’azote, est une molécule de struc-
ture pyramidale qui posséde des liaisons covalentes. L' hydrazine, NoHy, est un
réducteur puissant. I’azote forme une série d’oxydes dans lesquels son nombre
d’oxydation peut varier de 1 & 5: parmi les oxydes les plus importants, on retrouve
I’oxyde nitrique, ou monoxyde d’azote, et le dioxyde d’azote. Dans le procédé Ost-
wald (synthése de I’acide nitrique, HNOs, un acide fort de grande importance), I’am-
moniac est d’abord oxydé en oxyde nitrique, puis en dioxyde d’azote, lequel, une
fois dissous dans I’eau, forme 1’acide nitrique. L'acide nitreux, HNO,, est un acide
faible.

[l existe trois variétés allotropiques de phosphore: le phosphore blanc, le phos-
phore rouge et le phosphore noir. Bien qu’il soit moins électronégatif que 1’azote, le
phosphore existe sous forme d’anions P?~ dans les phosphures. La phosphine, PHz, a
une structure semblable 2 celle de I’ammoniac ; ses angles de liaison sont toutefois de
I’ordre de 90°. Quand le phosphore réagit avec I’oxygene, il y a formation de P,O¢
(nombre d’oxydation: +3) et de P40, (nombre d’oxydation: +5). Quand on dissout
P40, dans I’eau, il y a formation d’acide phosphorique, H3PO4, un acide faible.
L’acide phosphorique forme, par élimination de molécules d’eau, des acides
polymérisés.

Le caractére métallique des éléments du groupe VIA s’accentue également au fur
et 2 mesure que le numéro atomique augmente. Toutefois, aucun d’entre eux n’est
vraiment un métal. En général, ces éléments adoptent une configuration électronique
semblable a celle d’un gaz rare en captant deux électrons, ce qui en fait des anions de
charge 2—. Les éléments du groupe VIA forment par ailleurs des liaisons covalentes
avec les autres non-métaux.

L’ oxygene existe sous deux formes allotropiques, le dioxygene, O,, et ’ozone,
O3, dont la molécule a la forme d’un V. L’ ozone est un oxydant puissant, qui est pol-
luant en basse atmosphére, mais bénéfique en haute atmosphéere.

Il existe également deux variétés allotropiques de soufre, le soufre orthorhom-
bique et le soufre monoclinique, toutes deux formées de cycles Sg empilés. Dans la
nature, on retrouve le soufre aussi bien 4 1°état natif que dans des minerais, sous
forme de sulfures et de sulfates. Il existe trois oxydes de soufre: le monoxyde de
soufre, SO, instable; le dioxyde de soufre, SO,, ou anhydride sulfureux, qui, une fois
dissous dans I’eau, forme de I’acide sulfureux, H,SOs3, un acide faible ; le trioxyde de
soufre, SO3, ou anhydride sulfurique, qui, une fois dissous dans I’eau, forme 1’acide
sulfurique, H,SO,, un acide fort rés important au pouvoir déshydratant élevé. Le
soufre entre dans la composition d’une grande variété de substances dans lesquelles
son nombre d’oxydation peut étre de +6, +4, +2, 0 ou -2.

Les éléments du groupe VIIA, les halogenes, sont tous des non-métaux. En solu-
tion aqueuse, les halogénures d’hydrogene, HX, sont tous des acides forts, a I’excep-
tion du fluorure d’hydrogene. La force des oxacides d’un halogéne donné augmente
avec le nombre d’atomes d’oxygene liés a I"halogene. Il existe par ailleurs des com-
posés interhalogénés, c’est-a-dire des composés formés d’atomes d’halogenes dif-
férents. Les composés organiques halogénés (téflon, fréons, PVC, etc.) revétent une
grande importance dans I’industrie.

Résumé
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Les gaz rares, les éléments du groupe VIIIA, jouissent d’une grande stabilité parce
que leurs orbitales périphériques s et p sont occupées. Cependant, le krypton. le
xénon et le radon peuvent former un certain nombre de composés avec des atomes
trés électronégatifs comme le fluor et ’oxygene.

Section 10.2 Section 10.3
procédé Haber acide phosphorique
fixation de I’azote réaction de condensation
bactéries fixatrices d’azote Acide phosphoreux
dénitrification superphosphate de chaux
cycle de I"azote Section 10.5
ammoniac

. ozone
hydrazine ..

ozonisation

acide nitrique
procédé Ostwald

sromis doit-on faire entre la cinétique et la thermo-
dynamique dans le procédé Haber pour la production de I’am-
moniac ? Ce procédé serait-il réalisable en I’absence d’un
catalyseur approprié ?
Le phosphore blanc est plus réactif que le phosphore noir ou
que le phosphore rouge. Expliquez.

Dans de nombreuses eaux naturelles, I’azote et le phosphore
sont les nutriments les moins abondants pour la vie végétale.
Les eaux polluées par le drainage des terres agricoles ou les
égouts municipaux sont envahies par les algues. Ces derniéres
utilisent la majeure partie de I’oxygeéne dissous dans |’eau de
sorte que la vie animale n’est plus possible. Décrivez com-
ment ces événements sont reliés chimiquement.

La présence d’ozone est souhaitable dans la haute atmosphere,
mais indésirable dans la basse atmosphere. Dans un diction-
naire, on peut lire que «1’ozone a I’odeur d’une fraiche journée
de printemps». En termes de propriétés chimiques de I’ozone,
comment peut-on concilier ces deux affirmations en apparence
contradictoires ?

Décrivez les changements structuraux qui surviennent quand
le soufre « mou» devient cassant.

Le soufre se dissout dans une solution aqueuse qui renferme
des ions sulfure. Le soufre de cette solution précipitera apres
addition d’acide nitrique. Expliquez.

Fournissez deux raisons pour lesquelles F, est le plus réactif
des halogénes.

Expliquez pourquoi HF est un acide faible, alors que HCI,
HBr et HI sont tous des acides forts.

Bien que He soit le deuxiéme élément en abondance dans
I’univers, il est tres rare sur Terre. Expliquez.

Section 10.6

procédé Frasch

réaction de dismutation
composés interhalogénés

acide sulfurique fréons
ion thiosulfate Section 10.8
Section 10.7 gaz rares
halogénes
acide chlorhydrique
acides halohydriques
10. Les gaz rares sont parmi les derniers éléments découverts;

leur existence n’était méme pas prédite par Mendeleiev au
moment de la publication de son premier tableau périodique.
Expliquez. Dans les livres de chimie écrits avant 1962, les gaz
rares étaient également appelés les gaz inertes. Pourquoi
n’utilise-t-on plus cette appellation ?

Eléments dv groupe VA

12.

L’ion nitrate, NO3~, est I’oxanion d’azote dans lequel le
nombre d’oxydation de I’azote est le plus élevé. I’ oxanion
correspondant du phosphore est PO, Lion NO3~ existe,
mais il est instable. On ne connait aucun composé qui ren-
ferme 1"'ion PO;5~. Justifiez ces différences a 1’aide des liaisons
qui existent dans ces quatre anions.

Parmi les paires de substances suivantes, I’une est stable et
I’autre instable. Pour chaque paire, indiquez la substance
stable et expliquez pourquoi I’autre ne I’est pas.

a) NFs ou PFs.

b) ASF5 ou Asls.

) NF; ou NBrs.

z les équations équilibrées des réactions qui permet-
traient d’obtenir:
a) NO(g).
b) N>O(g).
¢) KNOs(ag).



4.

16.

18.

20.

22

Complétez et équilibrez chacune des réactions suivantes :
a) P4O¢ (s) + Ox(g) —

b) P4Oy0 (s) + HO () —

©) PCls () + H,0 () —>

ninez 1’état d’hybridation des atomes d’azote dans les
composés du tableau [0.2.
A I'aide des renseignements concernant N,Os (voir la section
10.2), indiquez quelle est la structure possible de cette
molécule a I’état gazeux.

ament, la production d’ammoniac aux Etats-Unis a
attetm 14,41 X10° L. En supposant un rendement de 100 %.
calculez les volumes de N, et de H,, dans des conditions TPN,
nécessaires pour produire autant d’ammoniac selon la réaction
suivante :

Na(g) + 3Ha(g) —> 2NH3(g)
[’oxyde nitreux (N,O) peut étre produit par décomposition
thermique du nitrate d’ammonium:

NH4NOs(s, ~N20(g) + 2H,0())
Quel volume de N,O, recueilli par déplacement d’eau a une
pression totale de 94 kPa et a 22 °C, peut étre produit par
décomposition thermique de 2,6 g de NH4NO3 ? (La pression
de vapeur d’eau & 22 °C est de 21 torr.)

z I’équation de la réaction de I'hydrazine avec le fluor

pour produire de I’azote et du fluorure d”hydrogene. Calculez
la valeur de AH pour cette réaction a partir des énergies de liai-
son présentées au tableau 6.4.
L’hydrazine (N,H,) est utilisée comme combustible dans les
fusées. Quand I’hydrazine réagit avec ’oxygeéne, il y a pro-
duction d’azote et d’eau. Fcrivez I’équation équilibrée et
estimez la valeur de AH pour cette réaction en utilisant les
énersies de liaison présentées au tableau 6.4.

ssez un parallele entre les diagrammes de Lewis et la

théorie des orbitales moléculaires en ce qui concerne les
liaisons dans NO, NO* et NO~. Expliquez pourquoi il y a des
divergences entre les deux points de vue.
[’énergie nécessaire pour briser une liaison particuliere n’est
pas toujours constante. Il faut environ 200 kJ/mol de moins
pour briser la liaison N—Cl dans NOCI que la méme liaison
dans NCl3:

NOCl —> NO+Cl AH° =158 kJlmol

NCl; —— NCL +Cl  AH° =375 kJ1mol
Pourquoi y a-t-il autant de différence dans les énergies de liai-
son N—CI1? (Indice : prenez en considération ce qui arrive a la
liaicon azote-oxygene dans la premiére réaction.)

ez I’acidité relative des especes ci-dessous.
a) 3P0, et H3POs.
b) H3PO4, H2P047 et HPO42_.

. Le phosphate trisodique (TSP pour TriSodium Phosphate)

enleve efficacement la graisse. Comme nombre d’autres net-
toyeurs, le TSP agit comme une base dans I’eau. Ecrivez une
équation équilibrée qui rend compte de ce comportement.
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Exercices

|étez les structures de résonance suivantes pour le
FUCI3

(I) l
c1—1,>—c1 «— c1-1,>—c1

Cl Cl
(A) (B)
a) Est-ce que la géoméirie moléculaire sera la méme pour
chaque structure de résonance ?
b) Quel est I’état d’hybridation de P dans chaque structure ?
¢) Quelles orbitales I’atome P peut-il utiliser pour former la
liaison 7 dans la structure B ?
d) Quelle structure de résonance serait la plus probable
d’apres le concept des charges formelles ?
L’ acide isohypophosphonique (H4P,O¢) et 1"acide diphospho-
nique (H4P,0s5) sont respectivement un triacide et un diacide.
Ecrivez les diagrammes de Lewis de ces acides. qui sont com-
patibles avec ces données.

iz les équations équilibrées des réactions décrites au
tableau 10.1 pour la production de Bi et de Sb.

[’ arsenic réagit avec I’oxygéne pour former des oxydes (ana-
logues aux oxydes de phosphore) qui réagissent avec I’eau de
maniére analogue aux 0X¥des de phosphore. Ecrivez les équa-
tions chimiques équilibrées qui décrivent ces réactions de
I’arsenic avec I’oxygene et celles de la réaction avec ’eau de
chaque oxyde formé.

Eléments du groupe VIA

30.

32.

A I’aide des valeurs des énergies de liaison (voir le tableau
6.4), estimez la longueur d’onde maximale de la lumiére sus-
ceptible de déclencher la v#action suivante:

05 ~ 0,40

La xérographie a été inventée en 1938 par C. Carlson. En
xérographie, une image est produite sur un photoconducteur
par exposition & la lumiere. On utilise couramment le sélé-
nium puisque sa conductivité augmente de trois ordres de
grandeur apreés exposition & une lumiére dont la longueur
d’onde se situe entre 400 et 500 nm. Quelle couleur de lumiére
devrait étre utilisée pour rendre le sélénium conducteur ? (Voir
la figure 5.2.)

addition d’acide nitrique & une solution de sulfure de
soarum, il se forme du soufre élémentaire.
a) Dites de quel type de réaction il s’agit.
b) Ecrivez I’équation équilibrée de ce processus.
Fcrivez I’équation équilibrée décrivant la réduction de
H»SeO4 par SO, pour obtenir du sélénium.

sF5~ peut étre formé par la réaction suivante:

CsF + SF;, —— Cs*+ SF5~

Prédisez la structure moléculaire de I’ion SF5™.
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L’anion téflate, OTeFs~, se comporte souvent comme un ion
halogénure. Par exemple, la structure de P(OTeFs); ressemble
2 celle de PF;. Ecrivez les diagrammes de Lewis relatifs 2
OTeFs5 et a P(OTeFs)s.

Eléments dv groupe VIIA

36.

38.

Pour chacun des composés ci-dessous, écrivez le diagramme
de Lewis et prédisez la structure moléculaire et I’état d’hybri-
dation des atomes centraux.

a) CIFs

b) IF;

¢) FBrO; (Br est I’atome central.)

Ferivez le diagramme de Lewis de O,F.. Prédisez les angles
de liaison et I’état d’hybridation des deux atomes d’oxygene
centraux.

jue les ions perchlorate et periodate soient connus
aepuis fort longtemps, 1’ion perbromate échappait aux scien-
tifiques. I n’a été synthétisé qu'en 1965. On I’a obtenu en
oxydant I’ion bromate par du difluorure de xénon aqueux. Les
produits formés ont été le xénon, I’acide fluorhydrique et ’ion
perbromate. Fcrivez I’ équation équilibrée pour cette réaction.

L’acide hypofluoreux est le dernier oxacide d’halogéne qu’on
ait synthétisé. M.H. Studies et E.N. Appelman en ont obtenu
des quantités appréciables. en 1971, en fluorant de la glace.
L’acide hypofluoreux est trés instable: sa demi-vie est de
30 min. Il se décompose spontanément en HF et en O, dans un
contenant en téflon, a la température ambiante. Il réagit rapi-
dement avec I’eau pour former HE, H>O, et O,. En solution
acide diluée, H,O, est le principal produit; en solution
basique diluée, c’est O,. Ecrivez les équations chimiques
équilibrées relatives aux réactions décrites ci-dessus.

Eléments dv groupe VIIIA

40.

Les oxydes, oxyhalogénures et halogénures de xénon pos-
sédent le méme nombre d’électrons que plusieurs composés et
ions d’halogenes. Repérez un composé ou un ion dont I’atome
central est un atome d’iode et qui posséde le méme nombre
d’électrons que chacun des produits ci-dessous.

a) XeOy

b) XeOs

C) XCF2

d) XeF4

e) XeF6

f) XeOF;

Fcrivez les diagrammes de Lewis et prédisez les structures
moléculaires des composés suivants: XeOs, XeO4, XeOF,,
XeOF, el XeOsF,.

luorure de xénon s’est révélé un agent de fluoration aux
usages multiples. Par exemple, dans la réaction suivante:

CeHg(D) + XeF, (g) — CgllsF() + Xe(g) + HF(g)

42,

44.

46.

48.

les produits Xe et HF sont facilement éliminés pour obtenir du
CgHsF pur. Le difluorure de xénon est stocké sous une atmo-
sphére inerte sans oxygéne ni eau. Pourquoi cette précaution ?

A l’aide des données fournies au tableau 10.12, calculez la
masse du xénon a 25 °C et a 1,0 atm. dans une pi¢ce mesurant
10,0 m X 5,0 m X 3.0 m. Combien d’atomes de xénon y a-t-il
dans cette piece ? Et combien d”atomes de xénon inhalez-vous
quand vous inspirez de 1’air une fois (environ 2 L) ?

Contrairement 2 NF3, qui est un composé assez stable, NCls3
ne I’est pas. (P.L. Dulong, qui, le premier, synthétisa le NCls,
en 1811, a d’ailleurs perdu trois doigts et 'usage d’un ceil en
tentant d’étudier les propriétés de ce composé.) Les composés
NBr3 et Nl3 n’existent pas, alors que I’explosif NIs-NH;
existe. Expliquez I’instabilité de ces halogénures d’azote.

L’ oxydation de I’ion cyanure donne naissance & I’ion cyanate
stable, OCN~. L’ion fulminate, CNO-, par contre, est tres
instable. Les sels de I’acide fulminique explosent au moindre
choc. Hg(CNO), est utilisé dans les tétes explosives. Ecrivez
les diagrammes de Lewis et indiquez les charges formelles des
atomes des ions cyanate et fulminate. Pourquoi I’ion fulminate
est-il si instable ?

Ecrivez les diagrammes de Lewis des ions AsCly* et AsClg™.
Quel est le type de la réaction suivante (neutralisation, oxydo-
réduction, etc.) ?
2AsCls(g) —> AsClLAsClg(s)

Décrivez I’expérience qui vous permettrait de vérifier que le
chlorure de bismuthyle (BiOCI) est formé des ions BiO* et
CI- et non pas des ions Bi* et OCI~? (Indice: OCI™ peut oxy-
derI"enl,.)

Le sulfure de cadmium, qui a été évalué comme photoconduc-
teur en xérographie, est un semiconducteur dont la bande
interdite est de 2,42 eV/atome (1 eV/atome, ou électronvolt,
vaut 96,5 kJ/mol). Quelle est la longueur d’onde minimale de
la lumiére qui fera passer les électrons de la bande de valence
a la bande de conduction dans CdS ? Quelle est la couleur de
cette lumiere ? (Voir la figure 5.2.)

La structure de TeF>~ est la suivante :

Ecrivez le diagramme de Lewis relatif & I’anion TeFs~. Com-
ment peut-on expliquer que la structure pyramidale carrée de
I’anion ne soit pas parfaite ?



50.

Dans les lentilles photochromatiques grises, on retrouve de
petits cristaux de chlorure d’argent. Le chlorure d’argent est
photosensible, comme en témoigne la réaction suivante:

AgCl(s) > Ag(s) +C1

La formation d’argent métallique est responsable du noircisse-
ment des lentilles. Dans les lentilles, cette réaction est
réversible ; autrement dit, en 1" absence de lumiére, la réaction
inverse a lieu. Toutefois, lorsqu’on expose du AgCl pur a la
lumiére, il noircit, mais la réaction inverse n’a pas lieu 4 I’ob-
scurité.

a) Expliquez cette différence de comportement.

b) A la longue, les lentilles photochromatiques demeurent

foncées. Expliquez ce phénomene.

A T’aide des énergies de liaison (voir le tableau 6.4), montrez
que Jes produits préférentiellement formés par la décomposi-
tion de N»Os3 sont NO; et NO plutdr que O, et N,O. (L’ énergie
de la liaison simple N—O vaut 201 kJ/mol).
Le perchlorate de sodium résulte de I’oxydation €lectrolytique
du NaClO3 aqueux.

CiO3 + H,O — ClO4 + H,

Aux Etats-Unis, plus de la moitié de la production annuelle de
perchlorate est transformée en NH,ClO,, un produit qu’on
utilise comme combustible dans les fusées. Les deux fusées
d’appoint de la navette spatiale utilisent un mélange de
NH,ClIO4 (70 %, par masse), comme oxydant, et d”aluminium
en poudre (30 %, par masse), comme carburant. Ces produits
réagissent conformément & 1’équation suivante:

3AI(s) + 3NH4ClO4(s) —>

Al,O3(s) + AlCl5(s) + 3NO(g) + 6H,0(g)
AH=-1218kJ
A chaque lancement, on utilise environ 7 X 10% kg de
NH,ClO,. Evaluez la chaleur dégagée par les tusées d’appoint
lors d’un lancement.

52. Le capitaine Kirk veut a tout prix capturer les Kuingons, qui

menacent une planéte inoffensive. Il a donc envoyé par petits
groupes des vaisseaux indétectables par le radar des Klingons
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et installé un leurre bien en vue. Il appelle cette stratégie
I’ «attrape-nigaud ». Monsieur Spock envoie un message codé
aux chimistes des vaisseaux pour les informer des manceuvres
a effectuer. Le message est le suivant:

Remplir les blancs en vous servant des indices suivants.

1. Le symbole de I'halogéne dont le point d’ébullition de
I'hydrure est le deuxi®me en importance dans la série des
halogénures d’hydrogéne, HX.

2. Le symbole de I’halogéne, dont I’halogénure d”hydrogéne
est le seul & se comporter comme un acide faible en milieu
aqueux.

3. Le symbole de I’élément qui a ét€ découvert sur le Soleil
avant de I’€tre sur la Terre.

4. Le symbole de I’élément dont la présence peut interférer
avec I’analyse qualitative des ions Pb2*, Hg,?* et Ag*.
Quand on ajoute des ions chlorure & une solution aqueuse
de cet ion métallique, il se forme un précipité de formule
MOCL

5. Le symbole d’un élément du groupe VA qui, & ’instar du
sélénium, est un semiconducteur.

6. Le symbole de I’élément qui existe sous formes ortho-
rhombique et monoclinique.

7. Le symbole de I’élément qui. lorsque non combiné a un
autre élément, existe sous forme de molécules diatomiques
et forme un gaz jaune verdatre ; les sels d’argent, de plomb
et de mercure(I) de cet élément sont blancs et insolubles
dans I’eau.

8. Le symbole de I’élément le plus abondant dans la croiite et
I’atmospheére terrestres.

9. Le symbole de 1’élément qui, s’il est en abondance dans
I’alimentation, semble protéger contre le cancer.

10. Le symbole du seul gaz inerte, exception faite du xénon,
capable de former des composés dans certaines conditions
(écrivez le symbole a rebours en séparant les lettres comme
I’indiquent les deux chiffres 10).

11. Le symbole de I’élément toxique qui, comme le phosphore
et I’antimoine, forme des molécules tétramériques quand il
n’est pas combiné & d’autres éléments (séparez les lettres
tel qu’indiqué).

12. Le symbole de I’élément qui se trouve dans I’air comme
composé inerte, mais qui joue un réle trés actif dans les
engrais et les explosifs.
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d’onde unique sur un cristal, et a recueillir les figures de diffrac-
tion, dont I’examen permet de déterminer la distance qui sépare
les atomes. (8.3)

Diffusion. Mélange de gaz. (4.7)

Distillation. Méthode de séparation des composants d’un mélange
liquide faisant appel 2 la différence entre les températures d’ébul-
lition de ces composants. (1.9)

Distribution des probabilités de présence. Carré de la fonction
d’onde indiquant la probabilité de présence d’un €lectron en un
point donné de I’espace. (5.5)

Doublet liant. Paire d’électrons occupant I’espace situé entre deux
atomes. (6.9)

Doublet libre. Paire d’électrons localisés dans un atome donné et
ne participant pas a une liaison. (6.9)

Dualité de la nature de la lumiére. Fait que la lumiére soit dotée a
la fois de propriétés ondulatoires et de propriétés particulaires.
5.2)

E = mc?. Equation d’Einstein montrant la relation qui existe entre
I’énergie et la masse. E est ’énergie, m, la masse et ¢, la vitesse
de la lumiere. (5.2)

Eau dure. Eau provenant de sources naturelles, et contenant des
concentrattons relativement importantes de calcium et de magné-
sium. (9.4)

Echange d’ions (adoucissement de I’eau). Procédé consistant a
¢liminer des ions indésirables (par exemple, Ca?* et Mg?*) en les
remplacant par des ions Na* ne nuisant pas a I’action des savons
et des détergents. (9.4)

Effet d’écran. Effet par lequel les autres électrons « masquent» la
charge nucléaire a un électron donné. (5.12)

Effusion. Passage d’un gaz, & travers un petit orifice, dans un com-
partiment dans lequel on a fait le vide. (4.7)

Electron. Particule de charge négative gravitant autour du noyau
d’un atome. (2.4)

Electron de ceeur. Electron interne d'un atome, n’occupant pas le
niveau quantique principal le plus élevé (électron de valence).
(5.1D)

Electronégativité. Capacité d’un atome d’une molécule d’attirer
les électrons de liaison. (6.2)

Electrons de valence. Electrons présents au niveau quantique prin-
cipal le plus élevé d’un atome. (5.11)

Elément. Substance ne pouvant pas étre décomposée en substances
plus simples par des moyens chimiques ou physiques. (1.9)

Eléments non transitionnels. Eléments des groupes [A, HA, A,
IVA, VA, VIA, VIIA et VIIIA du tableau périodique. Le numéro
du groupe indique le nombre des électrons de valence s et p.
(5.11:9.D

Energie de liaison. Energie requise pour qu’il y ait rupture d’une
liaison chimique donnée. (6.1 ; 6.8)

Energie de réseau. Variation d’énergie accompagnant I’empilement
d’1ons individuels gazeux qui produit un solide ionique. (6.5)

Energie d’ionisation. Quantité d’énergie requise pour arracher un
électron & un atome ou a un ion gazeux. (5.12)

Equation chimique. Représentation d’une réaction chimique indi-
quant les nombres relatifs de molécules de réactifs et de produits.
3.6)

Equation de van der Waals. Expression mathématique représen-
tant le comportement des gaz réels. (4.8)

Erreur fortuite. Erreur pouvant avoir lieu également dans les deux
directions (en plus ou en moins). (1.4)

Erreur systématique. Erreur ayant toujours lieu dans la méme
direction. (1.4)

Etat fondamental. Le plus faible nivean d’énergie que peut adopter
un atome ou une molécule. (5.4)

Etats condensés de la matiere. Liquide et solide. (8.5)

Etats de la matiere. Les trois différentes formes de la matiere :
solide, liquide et gazeuse. (1.8)

Exactitude. Accord entre une valeur donnée et la valeur réelle. (1.3)

Facteur de conversion. Rapport entre des unités équivalentes uti-
lisé pour convertir un groupe d’unités en un autre. (1.5)

Facteur stechiométrique. Rapport entre le nombre de moles
d’une substance et le nombre de moles d’une autre substance,
dans une équation chimique équilibrée. (3.8)

Filtration. Méthode de séparation des composants d’un mélange
contenant un solide et un liquide. (1.9)

Fixation de I’azote. Procédé au cours duquel le N, gazeux est trans-
formé en composés azotés assimilables par les plantes. (10.2)

Fonction d’onde. Fonction des coordonnées relatives a la position
d’un électron dans un espace tridimensionnel décrivant les pro-
priétés de cet électron. (5.5)

Forces de dispersion de London. Forces d’attraction entre des mo-
Iécules polaires ou non polaires, résultant de la formation de di-
poles instantanés due a un déplacement temporaire d’électrons.
@&.1

Forces intermoléculaires. Interaction relativement faible entre des
molécules. (8.1)

Formule chimique. Représentation d’une substance : les symboles
des éléments indiquent la nature des atomes en présence et les
indices. les proportions relatives de chacun de ces atomes. (2.6)

Formule empirique. Le plus petit rapport entre des nombres
entiers d’atomes dans un composé. (3.5)

Formule moléculaire. Formule exacte d’une molécule indiquant la
nature et le nombre de chacun des atomes en présence. (3.5)

Formule structurale. Représentation d’une molécule indiquant les
positions relatives des atomes, et dans laquelle les liaisons sont
représentées par des lignes. (2.6)

Fraction molaire. Rapport entre le nombre de moles d’un com-
posant donné dans un mélange et le nombre total de moles
présentes dans le mélange. (4.5)

Fréquence. Nombre d’ondes (cycles) par seconde se succédant en
un point donné de I’espace. (5.1)



Gaz rare. Elément du groupe VIIIA. (2.7; 10.8)

Groupe (tableau périodique). Colonne d’éléments dotés de la
méme configuration des électrons de valence et de propriétés
chimiques semblables. (2.7)

Halogéne. Elément du groupe VIIA. (2.7; 10.7)

Hybridation. Fusion des orbitales atomiques initiales, engendrant
les orbitales atomiques particuliéres nécessaires a la formation
d’une liaison. (7.1)

Hydrure. Composé binaire contenant de I’hydrogéne. L’ion hy-
drure, H™, est présent dans les hydrures ioniques. Il existe trois
classes d’hydrures: les hydrures covalents, les hydrures d’inser-
tion et les hydrures ioniques. (9.3)

Hypothese. Supposition(s) avancée(s) pour expliquer un phéno-
mene naturel observé. (1.1)

Incertitude (dans une mesure). Propriété de toute mesure reposant
sur une valeur estimée et sur le fait qu’elle ne soit pas exactement
reproductible. (1.4)

Ton. Atome ou groupe d’atomes possédant une charge nette néga-
tive ou positive. (2.6)
lon polyatomique. lon composé de plus d’un atome. (2.6)

lons isoélectroniques. Ions possédant le méme nombre d’élec-
trons. (6.4)

Isotopes. Atomes du méme élément (méme nombre de protons) pos-
sédant des nombres de neutrons différents : leur numéro atomique
est le méme, mais leurs masses atomiques sont différentes. (2.5)

Lanthanides. Groupe de 14 éléments (58 & 71 du tableau pério-
dique) caractérisé par I’occupation graduelle des orbitales 4f.
(5.11;9.1)

Liaison chimique. Force retenant deux atomes ensemble dans un
composé. (2.6; 6.1)

Liaison covalente. Liaison dans laquelle les atomes partagent des
électrons. (2.6;6.1;6.7)

Liaison covalente polaire. Liaison covalente dans laquelle les élec-
trons ne sont pas partagés également, étant donné qu’un des
atomes les attire plus fortement que I’autre. (6.1)

Liaison double. Liaison a laquelle participent deux paires d’élec-
trons partagés par deux atomes. (6.8)

Liaison hydrogéne. Attraction dipble-dipdle anormalement forte
entre des molécules possédant des atomes d’hydrogeéne liés a un
atome fortement électronégatif. (8.1)

Liaison ionique. Attraction électrostatique entre deux ions de
charges opposées. (2.6; 6.1)

Liaison pi (7). Liaison covalente dans laquelle des orbitales p
paralleles partagent un doublet d’électrons qui vccupe I’espace
situé au-dessus et au-dessous de 1’axe reliant les atomes. (7.1)

Liaison sigma (o). Liaison covalente dans laquelle un doublet
d’électrons est partagé dans une zone située dans I’axe reliant les
atomes. (7.1)
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Liaison simple. Liaison dans laquelle une seule paire d’électron:
est partagée par deux atomes. (6.8)

Liaison triple. Liaison dans laquelle trois paires d’électrons son
partagées par deux atomes. (6.8)

Liquéfaction. Changement d’état d’un gaz passant a I’état liquide
9.1

Loi d’Avogadro. Des volumes égaux de gaz. mesurés dans le:
mémes conditions de température et de pression, contiennent l¢
méme nombre de molécules. (4.2)

Loi de Boyle-Mariotte. A une température constante, le volume
d’une masse donnée de gaz est inversement proportionnel a sz
pression. (4.2)

Loi de Charles. A une pression constante, le volume d’une masse
donnée de gaz est directement proportionnel & sa température
exprimée en kelvins. (4.2)

Loi de conservation de la masse. La masse ne se perd ni ne se crée.
(1.2;2.2)

Loi de Coulomb. E = 2,31 X 1071 (Q,Q4/r). E est I'énergie d’in-
teraction entre une paire d’ions (J), r, la distance séparant les ions
(nm) et Q) et (1, les charges numériques des ions. (6.1)

Loi de la vitesse d’effusion de Graham. La vitesse d’effusion d"un
gaz est inversement proportionnelle a la racine carrée de la masse
de ses particules. (4.7)

Loi des gaz parfaits. Equation d"état d’un gaz (1’état d’un gaz étant
la condition dans laquelle il se trouve 2 un moment donné : pV =
nRT, ot p = pression, V = volume, n = nombre de moles de gaz,
R = constante molaire des gaz et T = température absolue. Cette
équation représente le comportement duquel se rapprochent les
gaz réels 2 haute température et a basse pression. (4.3)

Loi des pressions partielles de Dalton. Dans un mélange gazeux,
la pression totale est égale a la somme des pressions que chacun
des gaz exercerait s’il y était seul. (4.5)

Loi des proportions définies. Un composé donné contient toujours
les mémes éléments combinés dans les mémes proportions de
masse. (2.2)

Loi des proportions multiples. Quand deux éléments se combinent
pour former une série de composés, les rapports entre les masses
du deuxiéme élément qui se combinent & 1 g du premier élément
peuvent toujours étre réduits a de petits nombres entiers. (2.2)

Loi naturelle. Enoncé permettant d’exprimer un comportement
généralement observé. (1.2)

Longueur d’onde. Distance séparant deux crétes ou deux creux
consécutifs d’une onde. (5.1)

Longueur d’une liaison. Distance séparant les noyaux de deux
atomes reliés par une liaison, et pour laquelle I’énergie totale
d’une molécule diatomique est minimale. (6.1)

Maille élémentaire. La plus petite unité d’un réscau. (8.3)

Manometre. Instrument destiné & mesurer la pression d’un gaz
dans un contenant. (4.1)

Masse. Quantité de matiere d’un objet. (1.3)
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Masse atomique. Masse moyenne des atomes d’un élément
naturel. (2.3 ; 3.1)

Masse molaire. Masse d’une mole de molécules d’une substance
donnée, exprimée en grammes. (3.3)

Masse volumique. Masse par unité de volume. (1.8)

Mélange. Matériau de composition variable contenant au moins
deux substances. (1.9)

Métal. Elément cédant facilement des électrons, brillant, malléable
et bon conducteur de la chaleur et de 1’électricité. (2.7)

Métal alcalin. Métal du groupe IA. (2.7; 5.13;9.2)

Meétal alcalino-terreux. Métal du groupe DA. (2.7; 9.4)

Métalloides. Fléments du tableau périodique situés 2 1a frontiere qui
sépare les métaux des non-métaux. Ces éléments sont dotés de
propriétés qui relevent a la fois des métaux et des non-métaux.
(5.14;9.1)

Métallurgie. Ensemble des procédés d’extraction d’un métal de
son minerai et de sa préparation en vue de son utilisation. (9.1)
Métaux de transition. Séries d’éléments caractérisés par I’occupa-

tion graduelle des orbitales d et f. (5.11; 9.1)

Méthode scientifique. Ftude des phénomenes naturels faisant ap-
pel a I’observation, 4 la formulation de lois et de théories, et a la
vérification des théories par I'expérimentation. (1.2)

Millimétre de mercure (mm Hg). Unité de pression, également
appelée torr; 760 mm Hg = 760 torr = 101 325 Pa = 101,325 kPa
= 1 atmosphere standard. (4.1)

Modele atomique basé sur la mécanique ondulatoire. Modéle
atomique selon lequel I’électron de I’atome d’hydrogéne est
assimilé 4 une onde stationnaire. (5.5)

Modele «boules et batonnets». Modele moléculaire « éclaté » dans
lequel les atomes sont représentés par des spheéres reliées entre
elles par des batonnets faisant office de liaisons chimiques. (2.6)

Modeéle compact. Modele moléculaire montrant les tailles et les
orientations relatives des atomes. (2.6)

Modification chimique. Transformation de substances en autres
substances par réorganisation des atomes ; réaction chimique.
(1.9)

Modification physique. Modification de I’état d’une substance, et
non de sa composition chimique (il n’y a pas rupture de liaisons
chimiques). (1.9)

Mole (mol). Quantité de substance qui contient le nombre
d’ Avogadro (6,022 X 10?3) de particules. (3.2)

Molécule. Ensemble d’au moins deux atomes, d’un méme élément
ou d’éléments différents, maintenus ensemble par des liaisons
covalentes. (2.6)

Moment dipolaire. Propriété d’une molécule dont on peut
représenter la distribution des charges par un foyer de charge po-
sitive et un foyer de charge négative. (6.3)

Neutron. Particule du noyau dont la masse est égale a celle du pro-
ton, mais dont la charge est nulle. (2.5)

Nitrure. Composé contenant 1’anion N3-. (9.2)

Neeud. Zone d’une orbitale oti 1a probabilité de présence d’un élec-
tron est nulle. (5.7)

Nombre d’Avogadro. Nombre d’atomes présents dans exactement
12 g de '2C pur, et valant 6,022 X 1023. (3.2)

Nombre de masse. Nombre total de protons et de neutrons présents
dans le noyau d’un atome. (2.5)

Nombre quantique de spin. Nombre quantique représentant une des
deux valeurs possibles du spin d’un électron: +1/2 ou —1/2. (5.8)

Nombre quantique magnétique (m¢). Nombre quantique décri-
vant I’orientation dans I’espace d’une orbitale par rapport aux
autres orbitales possédant le méme nombre quantique, €, et pou-
vant adopter toutes les valeurs entiéres comprises entre +1 et —1,
y compris 0. (5.6)

Nombre quantique principal (r2). Nombre quantique représentant
la taille et le niveau d’énergie d’une orbitale. et pouvant prendre
toutes les valeurs entitres positives. (5.6)

Nombre quantique secondaire ou azimutal, (/). Nombre quan-
tique décrivant la forme d’une orbitale atomique, et pouvant
adopter toutes les valeurs entieres comprises entre 0 et (n — 1)
pour chaque valeur de n. (5.6)

Non-métal. Elément qui n’est pas doté des caractéristiques des
métaux. Du point de vue chimique, un non-métal typique accepte
les électrons d’un métal. (2.7)

Notation exponentielle. Expression des nombres sous la forme
N X 10M, permettant de représenter un nombre trés petit ou trés
grand et d’en déterminer aisément le nombre de chiffres signifi-
catifs. (1.5)

Noyau. Centre d’un atome, petit, dense et de charge positive. (2.4)

Numéro atomique. Nombre de protons d’un atome. (2.5)

Onde stationnaire. Onde semblable a celles engendrées par la
corde d’un instrument de musique. Dans la théorie atomique
basée sur la mécanique ondulatoire, I’électron de 1’atome d’hy-
drogéne est assimilé & une onde stationnaire. (5.5)

Orbitale. Fonction d’onde spécifique a un électron dans un atome.
Le carré de cette fonction représente la distribution des probabi-
lités de présence de I’électron. (5.5)

Orbitale moléculaire antiliante. Orbitale dont le niveau d’énergie
est supérieur a celui des orbitales atomiques qui lui ont donné
naissance. (7.2)

Orbitale moléculaire liante. Orbitale dont le niveau d’énergie est
inférieur a celui des orbitales atomiques qui lui ont donné nais-
sance. (7.2)

Orbitales dégénérées. Groupe d’orbitales possédant la méme
énergie. (5.7)

Ordre de liaison. Demi-différence entre le nombre d’électrons
liants et le nombre d’électrons antiliants ; indice de la force d’une
liaison. (7.2)

Ozone (03). Seconde forme sous laquelle on retrouve I"'oxygene élé-
mentaire, ”autre forme, beaucoup plus courante, étant O,. (10.5)

Paramagnétisme. Magnétisme induit associé 2 la présence d’élec-
trons non pairés, et se traduisant par I’ attraction de la substance a
Iintérieur du champ magnétique inducteur. (7.3)

Pascal. Unité de pression dans le SI: 1 Pa= 1 N/m’ (un newton par
meétre carré). (4.1)



Phénomene de pénétration. Phénomene par lequel un électron de
valence pénetre dans la zone des électrons de cceur, ce qui
entraine une diminution de I’effet d’écran et une augmentation de
la charge nucléaire cffective. (5.12)

Phénomeéne du doublet inerte. Résistance des électrons des
couches s des éléments les plus «lourds » des groupes IIIA et IVA
a participer & une liaison, résistance entrainant deux états d’oxy-
dation possibles: +1 et +3 pour les éléments du groupe IIIA ; +2
et +4 pour les éléments du groupe IVA. (9.5)

Photon. Corpuscule dont le flux constitue une radiation électro-
magnétique. (5.2)

Pluies acides. Conséquence de la pollution atmosphérique par le
dioxyde de soufre et les oxydes d’azote. (4.9)

Poids. Force exercée sur un objet par I’ attraction due a la pesanteur.
(1.3)

Point critique. Point du diagramme de phases pour lequel la tem-
pérature et la pression atteignent leurs valeurs critiques; point
final de la courbe de transition liquide-vapeur. (8.9)

Point d’ébullition normal. Température 2 laquelle la pression de
vapeur d’un liquide est exactement de 101.3 kPa. (8.8)

Point de fusion normal. Température a laquelle les états solide et
liquide ont la méme pression de vapeur lorsque la pression totale
du systeme est de 101,3 kPa. (8.8)

Point triple. Point d’un diagramme de phases pour lequel il y a
coexistence des trois états de la matiere. (8.9)

Pollution atmosphérique. Contamination de 1’atmosphere, princi-
palement imputable aux produits gazeux émis par les véhicules et
ala combustion de charbon contenant du soufre dans les centrales
thermiques. (4.9)

Pourcentage de rendement. Rendement réel, en ce qui concerne un
produit, exprimé en pourcentage du rendement théorique. (3.9)
Pourcentage massique. Pourcentage, en masse, d’un composant
présent dans un mélange (2 Chimie des solutions, 2.1) ou d’un

élément présent dans un composé. (3.4)

Précision. Accord entre une valeur mesurée et la valeur réelle. (1.4)

Pression critique. Pression minimale requise pour qu’il y ait liqué-
faction d’une substance & la température critique. (8.9)

Pression de vapeur. Pression exercée par la vapeur a I’équilibre
avec un liquide. (8.8)

Pressions partielles. Pressions individuelles exercées par les dif-
férents gaz d’un mélange. (4.5)

Principe d’exclusion de Pauli. Dans un atome donné, deux élec-
trons ne peuvent pas avoir les quatre mémes nombres quantiques.
(5.8)

Principe d’incertitude d’Heisenberg. Principe selon lequel on ne
peut pas, fondamentalement, connaitre avec précision a la fois la
position et la quantité de mouvement d’une particule & un
moment donné. (5.5)

Principe du «aufbaux». Principe selon lequel, au fur et & mesure
que les protons s’ajoutent un & un au noyau pour constituer les
éléments, les électrons s’ ajoutent de facon identique aux orbitales
hydrogénoides. (5.11)
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Procédé Frasch. Procédé de récupération du soufre souterrain,
consistant a faire fondre le soufre avec de 1’eau surchauffée et a
le faire remonter 2 la surface par injection d’air comprimé. (10.6)

Procédé Haber. Syntheése de I’ammoniac a partir d’azote et d’hy-
drogeéne, réalisée a haute pression et a haute température, en
présence d’un catalyseur. (3.9 10.2)

Procédé Ostwald. Procédé commercial de production de 1’acide
nitrique par oxydation d’ammoniac. (10.2)

Produit. Substance résultant d’une réaction chimique (toujours a
droite de la fleche dans une équation chimique). (3.6)

Proton. Particule de charge positive appartenant au noyau d’un
atome. (2.5)

Quantification. Fait que I’énergie n’existe qu’en unités discretes,
appelées quanta. (5.2)

Quantités steechiométriques. Quantités de réactifs telles que ceux-
ci sont tous épuisés en méme temps. (3.9)

Radiation électromagnétique. Energie radiante, au comportement
ondulatoire et se déplacant dans le vide a la vitesse de la lumiere.
5.D

Rayon atomique. Demi-distance séparant les noyaux d’atomes
identiques d’une molécule. (5.13)

Rayons cathodiques. Rayons émanant de 1’électrode négative
(cathode) dans un tube partiellement sous vide ; faisceau d’élec-
trons. (2.4)

Réactif. Substance de départ d’une réaction chimique (toujours 2
gauche de la fleche dans une équation chimique). (3.6)

Réactif limitant. Réactif complétement utilisé quand la réaction est
complete. (3.9)

Réaction de condensation. Réaction au cours de laquelle il y a réu-
nion de deux molécules et élimination d’une molécule d’eau.
(10.3)

Réaction de dismutation. Réaction au cours de laquelle une cer-
taine proportion d’un élément donné est oxydée et 1’autre,
réduite. (10.7)

Reégle de Hund. Pour un atome donné, la configuration de moindre
énergie est celle dans laquelle, pour un ensemble donné d’or-
bitales dégénérées, le nombre d’électrons célibataires est maxi-
mal, conformément au principe d’exclusion de Pauli, les spins de
tous ces électrons étant paralleles. (5.11)

Reégle de octet. Observation selon laquelle les atomes des non-
métaux forment les molécules les plus stables quand celles-ci
possedent huit électrons de valence (orbitales de valence totale-
ment occupées). (6.10)

Rendement théorique. Quantité maximale d’un produit donné
formé quand le réactif limitant est épuisé. (3.9)

Réseau. Systeme tridimensionnel de nceuds montrant les positions
des centres des composants d’un solide (atomes, ions ou
molécules). (8.3)

Réseau cubique a faces centrées. Structure résultant de I’empile-
ment le plus compact possible de spheres, dans lequel I’ ordre des
couches est abcabc ; 1a maille élémentaire est cubique a faces cen-
trées. (8.4)






13. Non, elle est utile chaque fois qu’on peut utiliser I’observation
systématique et la vérification d’hypotheéses. 15. La précision
est liée au nombre de chiffres significatifs associés a une mesure.
Soit une méme masse pesée sur 3 balances différentes. Les résultats
sontde 11 g, 11,25 g et 11,2456 g. Puisque I’incertitude est de +1
sur le dernier chiffre significatif, la balance donnant 11,2456 g est
considérée comme étant la plus précise. 17. Une modification
chimique fait intervenir la formation et le bris de forces chimiques
(liaisons), ce qui n’est pas le cas pour une modification physique.
La natare d’une substance change aprés une modification chi-
mique, mais non apres une modification physique. 19. a) In-
exact; b) exact; €) exact; d) inexact, il s’agit généralement du
nombre de billets vendus; €) exact; d) inexact. 21. a)2;b)3;
c)4:d)3:e)6:f)5;g)4;:h)3;i)4. 23.a)6 x 108;b) 5,8
X 108; €) 5.82 x 10%; d) 5,8200 x 10%; e) 5.820000 X
108. 25.a)467:b)0,24:¢) 33.04:d)75:€) 0.12: £) 0.21: g)
49;h)0,01. 27.a)10°m= 10" pm; b) 103 kg = 10> mg; c)
103 L=103dm?>=1cm?;d) 10%kg =103 g=10°mg = 10° pg
=107 fg. 29.1 X 10! nm; 1 X 10?2 pm. 371.a)391 kg et
51,4cm; b)4,0 X 10 kmou 4,0 X 107 m;€) 1,2 X 102 m?, 12 L,
730 po®, 0,42 pi. 33. a) 45,06 m/s; b) 0,409 s. 35. 33 pi/s;
22 mi/h; 10 m/s; 36 km/h.  37. Celui de votre épouse. 39.
23°C; 296 K. 41.-452°F. 43. 35,6 °C, I'incertitude est de
+0,1°C. 45.1,0 X 103 kg/m3, 62 1b/pi®. 47.1,0 X 10? cm? et
6,2 g/cm®. 49, 49 carats. 51. a) 1,0 kg de plume (moins
dense); b) I’eau, moins dense que l'or; €) le méme.
53. Homogene: toutes les parties sont pareilles a 1’ceil;
hétérogene : on voit des différences; @) hétérogene ; b) héié-
rogéne ; €) hétérogene ; d) homogene ; €) homogene ; f) homo-
géne. 55. a) La distillation sépare les composants d’un
mélange, donc le liquide orange est un mélange (liquide jaune et
solide rouge). La distillation profite des points d’ébullition dif-
férents pour séparer les composants d’un mélange. La distillation
est un changement physique; les composants ou les éléments du
mélange ne changent pas. b) La décomposition est due 2 une réac-
tion chimique. Le solide cristallin est un composé et la décomposi-
tion est un changement chimique ayant comme produit de nou-
velles substances. €) Le thé est un mélange d’éléments dissous dans
I’eau. Le mélange du sucre au thé est un changement physique.
Le sucre ne réagit pas avec les éléments du thé, il rend la solution
plus sucrée. 57. a) 3,0 X 102 mg/mL; b) 3,0 X 10? kg/m?;
c) 3,0 X 10° ug/mL; d) 3,0 x 10% ng/mL; e) 3,0 X
10% pg/pl.  59. 6,02 X 1020 atomes dans une millimole, 6,02 X
10%¢ atomes dans une kilomole. 61. 1,0 X 10° sacs. 63.
a) Non; b) 19,32 kg. 65. L’cau a une densité moindre que
I’objet qui coule. Celui qui flotte a une densité moindre que celle de
I’eau. Les deux spheres ayant la méme masse, celle qui a le volume
le plus important flotte (sa densité est moindre). 67 . Les données
ne sont pas assez précises (densité du cube: 5,20 = 0,05 g/cmj;

densité de la sphere: 5,13 + 0,05 gicm3. 69. a) Maximum =
1,04 ; minimum = 1,00 donc 1,02 + 0,02; b) maximum = 1,04;
minimum = 1.0 donc 1.02 + 0.02: €) maximum = 1.00: minimum
=0.96 donc 0.98 + 0.02. 71.1,06+0.02¢g/cm3 73.a)2%;
b)2,2%;¢€)0,2%. 75. a)lacomposition des pieces a changé
au cours de 1982: b) I’incertitude sur la deuxieme décimale
indique que les décimales suivantes ne sont pas significatives. On
doit noter tous les chiffres certains et le premier chiffre incertain,
donc3,08+0,05g. 77.a)°C=8°A-45;b)°F= 22°A - 49;
€)°C=75="A. 79. Sable sec = 1,45 g/mL; méthanol = 0,7913
g/mL ; particules de sable = 1.9 g/mL.. Non. il s’agit de bulles d’air
qui s’échappent du sable.

11. a) Les atomes ont une masse et ne sont ni détruits, ni créés au
cours des réactions chimiques. La masse demeure donc intacte ; b)
la composition d’une substance dépend du nombre et du type
d’atomes qui la constituent; €) les composés des mémes éléments
different par le nombre d’atomes des éléments qui les constituent
(NO, N,O, NO,). 13. La déviation des rayons cathodiques par
les champs électriques et magnétiques donne a penser qu’ils sont
chargés négativement. Le rayon produit a I’électrode négative est
repoussé par le pole négatif du champ électrique.  15. Le numéro
atomique est égal au nombre de protons du noyau d’un atome, alors
que le nombre de masse représente la somme des protons et des
neutrons dans le noyau. La masse atomique est la masse d’un iso-
tope précis (électrons inclus). Le tableau périodique indique la
masse atomique moyenne de plusieurs atomes d’un méme élé-
ment. 17. Un composé contiendra toujours le méme nombre de
chaque type d’atomes. Une quantité d’hydrogeéne donnée ne réagit
qu’avec upe quantité d’oxygene précise. L’oxygene en trop ne
réagit pas. 19. @) Un composé contient toujours le méme
nombre de chaque sorte d’atomes ; b) H> + Cl; — 2 HCI donc le
volume de HCI sera le double du volume de H; réagissant. 21.
Les rapports des masses de F 4 S sont des nombres entiers
(1:2:3). 23.H= 1,00, Na=228, Mg = 11,9. La valeur de la
masse atomique de Mg est tres différente de la valeur réelle, alors
que celle de H et de Na sont trés semblables. 11 doit y avoir une
erreur dans les formules proposées. En fait, les formules justes sont
H,0. Na,O et MgO. 25. Noyau d’hydrogene: 3 X 10'° g/cm3;
atome: 0,4 g/cm3.  27.37. 29.Au,N,Hg,K,Sn, Sb,W. 31.
E, Cl, Br, S, O, P. 33. Fitain, platine, cobalt, nickel, magnésium,
baryum, potassium. 33. Hélium, néon, argon, krypton, xénon et
radon. Tous les isotopes du radon sont radioactifs. 37. a) 8; b)
8;¢)18;d)5. 39.a)9% et 144;b)29e136;¢)24 1 28;d) 2
et2;e)27et33;f)24et30. 41. YE 43. YEv*. 45,3
S2-. 47. JFAs* et 30; ‘FTe? et 52, 76, 2—; 128, 0; ¥ TI+ et
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80; WSPtet 78, 117,78,0. 49. Métaux: Mg, Ti, Au, Bi, Ge, Eu,
Am; non-métaux : Si, B, At, Rn, Br. 51.a,d,f, h. 53.Leca-
ractere métallique augmente lorsqu’on descend dans le
groupe. 55. a) céde, Na*; b) cede, Sr?*; c) cede, Ba?*; d)
accepte, I; €) céde, Al’*; ) accepte, S>. 57. a) Chlorure de
sodium; b} oxyde de rubidium; ¢} sulfure de calcium; d) iodure
d’aluminium. 59. @) Oxyde de chrome (vi); b) oxyde de
chrome (m); €} oxyde d’aluminium; d) hydrure de sodium; €)
bromure de calcium ; f) chlorure de zinc.  61. @) Perchlorate de
potassium; b) phosphate de calcium; €) sulfate d’aluminium; d)
nitrate de plomb. 63. @) Triiodure d’azote; b) trichlorure de
phosphore ; €) difluorure de soufre; d) tétrafluorure de dia-
zote. 65. a) lodure de cuivre (1); b) iodure de cuivre (i); €)
iodure de cobalt (in); d) carbonate de sodium; €) hydrogénocar-
bonate de sodium; f) étranitrure de étrasoufre ; g) hexafluorure de
soufre ; @) hypochlorite de sodium: i) chromate de baryum; f)
nitrate d’ammonium. 67. a) CsBr; b) BaSO,:; ¢) NH,CI; d)
CL,0; e) SiCly; f) CIF;, g) BeO; h) MgF,. 69. a) NaOH; b)
Al(OH)3; €) HCN; d) Na,0,; €) Cu(CH3CO,),; f) CF,; g) PbO;
h) PbO, ; i) CH3CO,H; j) CuBr; k) H,SO3; 1) GaAs (ions Ga** et
As*). 71. Aucune, puisque la composition chimique est la
méme. 73. a) Acétate de plomb; b) sulfate de cuivre (1); €)
oxyde de calcium; d) sulfate de magnésium e) hydroxyde de ma-
gnésium; f) sulfate de calcium: g) monoxyde de diazote ou oxyde
nitreux. 75, Tous comportent 12 atomes d’hydrogéne. 77.
Cu, Aget Au. 79. C: Hrapport de 4 : 9. 81. Le rapport de
masse de R qui se combine a 1,00 g de Q est 3: 1, tel que prédit par
la loi des proportions multiples. Le premier composé est
R;Q. 83. a) Ces composés sont des isomeres I'un de I’autre.
Les isomeres sont des composés ayant la méme formule, mais les
atomes étant liés différemment, leurs propriétés different. b) Au
cours de la combustion, la majeure partie des solides du bois de-
viennent des gaz qui s’échappent. €) Les atomes ne sont pas des
particules indivisibles; les atomes sont composés d’électrons, de
neutrons et de protons. d) Les deux échantillons d’hydrure com-
portent des isotopes différents d’hydrogéne ou de lithium. Les iso-
topes peuvent avoir des masses différentes, mais les mémes pro-
priétés chimiques.

13. La formule moléculaire donne le nombre réel d’atomes de
chaque élément d’une molécule dans un composé. La formule
empirique ne fournit que le rapport en nombres entiers des atomes
de chaque élément d’une molécule. La formule moléculaire est un
multiple entier de la formule empirique. Si cet entier est 1. formules
empirique et moléculaire sont identiques. Par exemple, tant la for-
mule empirique que la formule moléculaire de ’eau sont H,O.
Pour le peroxyde d’hydrogéne, la formule empirique est OH; la
formule moléculaire est H,O,. 15. 24, 41 u. 17. 35,
46u. 19.48 % P'Fuet 52 % '3 Eu. 21.1ly a trois «pics»,
distants de 2 unités de masse. Cela indique la présence de deux
isotopes différant par 2 unités de masse, le pic intermédiaire
correspond a une molécule ol les 2 isotopes sont présents.
23. 4,64 X 1072 g Fe. 25. 1,00 X 10?? atomes C. 27.
Al,03: 101,96 g/mol; NazAlFs: 209,95 g/mol. 29. a) NHj:

17,03 g/mol; b) N3H,: 32,05 g/mol; €) (NH4),Cr07; 252,08
g/mol.  31. @) 0,0587 mol NH3; b) 0,0312 mol N,Hy; €) 3,97 X
1073 mol (NH4),Cr,0;. 33. a) 85,2¢ NH;; b) 160 g N,Hy; €)
1260 g (NH,), Cr;07. 35. @) 70.1 g N: b) 140 g N: ¢} 140 g
N. 37. a) 3,54 X 10?2 molécules NH;3; b) 1,88 x 10?2
molécules NoHy; €) 2,39 X 10?! molécules (NH,),Cr,05. 39,
a) 3,54 X 10?? atomes N; b) 3,76 X 10? atomes N; €} 4,78 X
10%! atomes N.  41. 176,12 g/mol ; 2,839 X 10~ mol; 1,710 X
102! molécules. 43. a) 1,661 X 1022 mol H,0; b) 5,549 mol
H,0; €) 2,491 X 1022 mol O,. 45. a) 1,40 X 102 g N,; b)
8.41 X 1072g Np: €) 4.2 X 10° g N,; d) 4,653 X 102 g Ny; €)
56 fg N,; §) 504 pg N,; g) 140 pg.  47. @) 294,3 g/mol ; b) 3,40
X 102 mol; €) 459 g; d) 1,0 X 10'° molécules; €) 4,9 X 102! ato-
mes; f) 4,9 X 10713 g; g) 4,887 X 102 ¢. 49.CdS; 77,79 %
Cd; CdSe: 58,73 % Cd; CdTe: 46,83 % Cd. 51.1335%Y;
41,22 % Ba; 28,62 % Cu; 16,81 % O. 53. NasPO, < (NPCly);
<P,010<PH;. 55.1360g/mol. 57.a)39,99%C, 6,713 %
H; 53.30% 0.b) 40 % C; 6.71,40 % H: 53,29 % 0.¢€) 40 % C;
6,714 % H: 53,29 % O. 59. a) C3H,05; b) CH: ¢) CH:

d) P,0s5; e) CH,0; f) CH,O. 61. C3HgO5. 63.
Na2S203. 65. NOz, N204. 67. CH, CGH(,. 69. C3Hx. 71.
C3Hy, CoHypoo 730 @) 4In(s) + 30,(g) — 2Iny0s(s); b)

C6H1206(aq) -—> 2CH3CH20H((1Q) + 2C02(g); C) ZK(S) + 2H20(l)
— 2KOH(aq) + Hy(g).  75. a) Cu(s) + 2AgNOs(aq) — 2Ag(s) +
Cu(NOs),(ag); b) Zn(s) + 2HCl(ag) — ZnClx(aq) + Ha(g); €)
AU2S3(S) +3Hy(g) — 2Au(s) + 3st(g) 77. a) Ci2H3,041(s) +
120,(g) — 12C0O(g) + 11H;0(g): b) CeHe(D + £ Oz(g) —
12C0O,(g) + 6H,0(g); €) 4Fe(s) + 302(g) — 2Fe,0s(s); d)
2C4H (g) + 1305(g) — 8CO(g) + 10H,0(g).  79. @) SiOy(s) +
2C(s) — Si(s) + 2CO(g); b) SiCly(I) + 2Mg(s) — Si(s) +
2MgCl,(s); €) NaySiFg(s) + 4Na(s) — Si(s) + 6NaF(s). 81.
Pb(NOs),(aq) + H3AsO4(ag) — PbHAsO4(s) + ZHNOs(ag). 83.
6.51 g Cry03; 1,20 g N5 3,09 H,O. 85.4355ke. 87.97¢.
89. a) 76,00 mg; b) 52,00 mg. 91. a) Un mélange stee-
chiométrique; b) I; €) Mg; d) Mg; e) un mélange stee-
chiométrique ; f) I ; g) un mélange steechiométrique ; h) I, : i) Mg.
93. a) 2,3 g; b) 1,7 g S n’a pas réagi. 95. 1300 g CaSOy, 630 g
H;3PO,4. 97. 1,88 g (théorique), 93,6 %. 99. 82,8 %. 101.
Mn, 54,95 g/mol. 103. Sb,0s;, Sbs0s. 105. HgO,
Hg,0. 107.1,12 X 10°g. 109, a) Al; b) Al; €) Al; d) Al;
e) Al; f) AL 111. a) 795 g; b) 962 %. 113.
83,40 %. 115.C,HsN:06. 117. @) 631 g; b) 643 g H,0,
297 g NHj; (surplus); 430 g O, (surplus). 119. 207 g/mol.
Pb. 121. ALSe;. 123. 40 % Cuy0. 60.0 % CuO.

15. A n et T constants, nRT = constante, donc pV = k (loi de
Boyle). A p et n constants, V =nRT/p = kT (loi de Charles). 17.
Pour un gaz partait & n et T constants, pV = constante quels que
soient la pression ou le volume. La ligne pointillée de la figure 4.6
nous donne pV en fonction de p pour un gaz parfait. La courbe de
Ne s’en approche le plus, bien que O, soit aussi tres prés. 19,
Comparer le taux de diffusion d’un gaz connu 2 celui de I’inconnu.
Utiliser 1a loi de Graham pour déterminer la masse molaire de I’in-
connu (la loi des gaz parfaits peut aussi étre utilisée). Masse



molaire = pRT/p. Elle peut étre calculée si la masse volumique. la
température et la pression sont connues. 21. @) 3,6 X 103 mm
Hg: b) 4,8 atm; €) 4,8 X 10° Pa; d) 4,8 X 102 kPa; e)
0,48 MPa. 23. 65 torr, 8,7 X 10° Pa, 8,65 X 102 atm.  25. a)
620 torr, 0,816 atm, 8,27 X 10% Pa; b) 935 torr, 1,23 atm, 1,25 X
10> Pa; c) 495 torr, 810 torr. 27. 0,972 am. 29.
448 L; 31.a)14L;b)472 x 102 mol; ) 678 K; d)
133 atm. 33.0.449 mol. 35. a)69.6 K:b) 32,5 atm. 37.
Oui. 39. 33,5 MPa. 41. 6,8 MPa. 43. V; = 1.15 V; ou
AV=128L. 45.027g 47.307L. 49.1,5 x 107 g Fe,
2,6 X 107 g HySO4 98 %. 51.37,5g 53. a) 2CHyg) +
2NH3(g) + 304(g) — 2HCN(g) + 6H,0(g); b) 13,3 L. 55.
42,1 g/mol, CsHe. 57. 5,77 g/L (SiCly), 4,60 g/L
(SiHCl3). 59. 110 kPa, pco, = 110 kPa, pygrye = 110kPa. 61,
P, = 317 torr, pn, = 50,7 tOIT, proale = 368 torr.  63. @) xcu, =
0,412, xo0,=0,588: b)0.161 mol: €) 1,06 gCH,,3.03 20, 65.
0,286g. 67.120L. 69.3.40 X 10° Jymol (273 K); 6.81 X
103 J/mol (546 K). 71. 652 m/s (273 K); 921 m/s
(546 K). 73. Non, il y a distribution des énergies. 75. L’aug-
mentation de la température fera augmenter tant I’énergie cinétique
que la vitesse moyenne des molécules.  77. a) Tous la méme ; b)
le ballon c. 79.NO. 81. Les vitesse relatives d’effusion sont:
12C160); 1,04 ; 12C170: 1,02; 12C'%0: 1,00. Avantage: CO; est
moins toxique que CO. Désavantage: il peut y avoir un mélange
d’isotopes d’oxygene dans CO,, donc certaines vitesses d’effusion
peuvent étre les mémes. 83. @) 12,24 atm; b) 12,13 atm; €) la
loi des gaz parfaits donne un résultat plus élevé de 0,91 %. 85.5
X 1077 atm, 1 X 10'3 molécules/cm®. 87. 0.4 mL. 89. 2
NOz(g) + H,O()) - HNOs(aq) + HNOs(ag); SOs(g) + H2O() —
H,SO04(ag).
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93. 3, c et e feront doubler la pression. 95. 1490. 97, py. =
45,0 torr, pne = 85,9 torT, pa, = 93,8 torT, protate = 224,7 torr. 99,
24torr. 101.50MPa. 103.126¢/L. 105.N,H, 107.
13,3% N. 109. La pression augmentera parce que H, diffusera
plus vite dans le contenant A, que I’air ne s’en échappera. 111.
CO,. 113. 13,4 % CaO. 86.6 % BaO. 115. a)4.1 X 10° L
d’air/min; b) xco = 0,0017, xco, = 0,032, X0, = 0,13, xn, = 0,77,
Xm0 = 0,067. 117, a) 1,01 X 10* g; b) 6,65 X 10* g; )
8,7 x103g. 119, a) 25 Pa. b) 6,6 X 102! molécules CO/m?:; c)
6,6 X 10'3 molécules CO/cm?.

13. Planck a observé que les radiations émises par les solides
incandescents ne peuvent avoir que certaines fréquences. Einstein a
étudié I’effet photoélectrique.  15. Les effets quantiques se font
sentir pour de ti€s petites masses, par exemple 1’électron, a de tres
grandes vitesses. 17. a) Un «petit paquet» d’énergie lumi-
neuse ; b) un nombre qui décrit un état discret d’un électron ; €) état
de moindre énergie d’un électron ou d’un ion ; d) un état d’énergie
permis, plus élevé que I’état fondamental.  19. L orientation spa-
tiale. 21. Une surface dans laquelle la probabilité de présence
d’un électron est de zéro.  23. Non, un spin n’est qu’un modele
adéquat. On ne peut localiser, ni « voir» I’électron.  25. Les élec-
trons externes participent aux interactions entre les atomes. 27.
En ajoutant un électron & une sous-couche déja a demi remplie, la
répulsion entre les électrons augmente. 29, Avec le départ
d’électrons, I’attraction du noyau augmente sur les électrons
restants. Ceux-ci sont retenus plus solidement, et I’énergie néces-
saire pour les libérer augmente. 31, Pour ’hydrogéne, a n égal
les orbitales ont la méme énergie. Pour les atomes et ions poly-
électroniques, 1"énergie des orbitales est en plus fonction de I
Comime il y a davantage de niveaux d’énergie, les transitions des
électrons sont plus nombreuses et il en résulte des spectres de ligne
plus complexes. 33. Oui, le maximum d’électrons célibataires
d’une configuration donnée correspond a un minimum de ré-
pulsions électron-électron. 38. 3,84 X 104 s1; 2,54 X
107'° J/photon. 37. 3,0 X 10'° 571, 2,0 X 10723 J/photon,
12 J/mol. 39. 427,7 nm. 41. 276 nm. 43. a) 2,6 X
105 nm; b) 9,8 X 102 nm. 45.24 nm. 47. a) 656,7 nm;
b) 486,4 nm; €} 121,6 nm. 49, Voir la figure 5.8. 51.6—5:
7462 nm; 6 —> 1:93, 79 nm. 53.n=1:91,20 0m; n = 2:
364.8 nm. 55. 5,79 X 10° nm: Dx plus grand que
l'atome. 87.n=1,2,3,..:€=0,1,2,..(n—1);me=—¢, ..., -2,
-1,0,1,2, ...+ €. 59. b) ¢ doit étre < n; d) pour £ =0, mg =
0. 61. La probabilité de trouver un électron en un point
donné. 63.3;1;5;25;16. 65.a)32;b)8;¢c)25;d)10;e)
6; f) n = 0 impossible; g) 1. 67. Si: 1522522p® 352 3p? ou
[Nel3s23p?; Ga: 1525s22p©3s? 3p4s23d'%4p' ou [Arl4s?3d'%4p!;
As: [Ar]4s23d104p3; Ge: [Ar]4s23d'%4p?; Al: [Ne]3s23p!; Cd:
[Kr]5s24d'; S: [Ne]3s23p*: Se: [Ar]4s23d'%4p*. 69. Sc:
1522522p93523p%4523d" ; Fe: 1522522p%3s23p4523d®; P: 157252
2p93523p3; Cs: 1522522p03523p®4523d 04 p055%4d1°5p%6s! ; Eu:
1522522p03523p04523d'04p05524d' 05p®6524f65d" (observé : [Xe]6s?
4f7y;  Pt:  15225%2p®3523p©4523d104p05524d'05pO6s24f14548
(observé: [Xel6s'4f145d%; Xe: 1522522p® 3523p®4s23d'04p0552
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4d'95p5; Br: 1522522p®3523p%4523d'%4p>; 7 1. Cr, Cu, Nb, Mo, Tc,
Ru. Rh, Pd, Ag. Pt. Au. 73. a) E 1s25%2p°; b) K, [Ar]4s;
) Be, 152252; Mg, [Ne]3s?; Ca, [Ar]4s?; d) In, [Kr]5s24d'05p" ;
€) C, 1s22522p?; Si, [Nel3s23p?; ) 118, [Rn] 7525146470,
75.

B: 15225%2p! N: 1s22s22p3

n /) m; my n /) my ni

s 1 0 0 +5 1s 1 0 0 +3
s 10 0 -3 s 1 0 0o -1
2 2 0 0 43 2 2 0 0 +3
25 2 0 0 3 2 2 0 0o -
2 2 L -1 43 2 2 1 -1  +3
2 2 1 0 +3

2 2 1+l o+

Pour le bore, il y a 6 possibilités d’électrons 2p. Pour I’azote, tous
les électrons 2p pourraient étre my=—1% . 7 7. Aucun: état excité ;
énergie libérée. 79.1;2:1;2;2:1. 81. a)Be < Mg < Ca;
b) Xe <I<Te:€) Ge <Ga<In. 83.a)Ca<Mg<Be;b)
Te<I<Xe; €)In<Ga<Ge. 85.Ge:[Ar]4s?3d"%4p? (0,7622
MIJ/mol); As: [Ar]4s?3d"%4p3 (0,944 MI/mol); Se: [Ar]4s23d'04p*
(0,9409 MJ/mol). L’énergie d’ionisation devrait étre plus grande
pour Se, mais il comporte deux électrons en double occupation
dans une orbitale 4p. La répulsion entre les électrons est plus
grande et I’énergie d’ionisation plus petite. 87. a) Li; b) P; )
O*;d)Cl; e) Cu. 89. a) [Rn]7s?5f*64*; b) W; €) en utilisant
le symbole Sg pour I’élément 106, il y aura probablement forma-
tion de SgO5 etde Sg0,2. 91.P(g) > PH(g)+e. 93.a)C,Br;
b) N, Ar; €¢) C,Br. 95. a) Se, S; b) I, Br, § Cl. 97. Les
répulsions entre électrons sont plus importantes dans O~ que dans
S—, d’ol une affinité électronique plus importante (plus exother-
mique) dans le cas du soufre. 99. a) -1445 kJ/mol; —580
kJ/mol. T01. K;0, (peroxyde de potassium); KZ* est
instable. 103. 6,582 x 10'4s7!; 4361 X 1079 J. 105. a)
Nitrure de lithium, LizN; b) bromure de sodium, NaBr; ¢} sulfure
de potassium, K»S. 107. a) 4Li(s) + 0,(g) — 2Li,0(s); b)
2K(s) + S(s) »> K;S(s). 109.386nm. 111.10. 113. a)
18;b) 2;¢€) 0;d) 1. T15. b) et ) sont possibles; a) € = 0, m
#1;€)my== 3 sd)n=1,£+1;e)€=2,m+-3. 117.a)
21; b) 21; ¢) 11. 119, a) As: 1522522p63523p%4523d'%4p? ; b)
[Rn]7s25F*6d'%7p*; €) Ta; [Xe]6s%4f'454> ou Ir: [Xe]6s%4f145d".
d) Ti:[Ar]4s?3d?: Ni:[Ar]4sZ3d8: Os: [Xel6s%4f1954°. 121. a)
24;b) 6:¢) 12; d) 2: ) 26; ) 1522522p%35s?3p%4s134°. 123.
En ajoutant un électron & un atome, il faut tenir compte des répul-
sions entre électrons. Les petits atomes attirent les électrons avec
plus de force, mais les répulsions sont plus grandes. Les deux fac-
teurs s’opposent et les variations d’affinités électroniques sont peu
importantes. 125. a) 146 kI; b) 407 kJ; €) 117 kI; d)
1524 kJ. 127, L>énergie d’ionisation concerne le retrait d’un
électron d’un atome isolé en phase gazeuse alors que le travail
d’extraction concerne le retrait d’un électron d’un atome lié a ses
voisins dans un solide. 129, 4.

131. q) E

3
5(6(7|8]9 (1011
13114]15|16 |17 |18]19|20

—
o P

b) 2, 4, 12 et 20; c) plusicurs possibilités, par exemple ; XY =1 +
11, XY, =6+ 11, XY =1+ 10, XY3 =7 + 11, XoY3=7 + 10:
d)6;e)0;f) 18. 133. a) Plus on retire d’électrons, plus I’élec-
tron a enlever est prés du noyau et moins il y a d’électrons pour le
repousser. Les électrons qui restent sont davantage attirés par le
noyau et demandent donc plus d’énergie pour étre arrachés. b)
Pour 14, on arrache un électron ou n = 2 ; pour I3, un électron n = 3.
Le saot de n = 3 &4 n = 2 constitue une grande variation d’énergie
d’ionisation, car les électrons n = 2 sont plus prés du noyau. I faut
beaucoup plus d’énergie pour les arracher. €) Al*; I affinité élec-
tronique pour Al** est AH = -1, = —11600 kJ/mol ; d) plus nom-
breux les électrons, plus grande la taille ; AI* < AP < AIZ* < Al*
<AL

11. Isoélectronique : méme nombre d’électrons. Deux variables
(nombre de protons et nombre d’électrons) déterminent la taille de
I’ion. A nombre d’électrons constant, Ie nombre de protons permet
de prévoir lataille.  13. Des liaisons polaires et une structure telle
que les liaisons polaires ne s’annulent pas. 15. a) C <N < O;
b)Se<S<Cl;€)Sn <Ge<Si;d)TI<Ge<S. 17. a)
Ge—F; b) P—CI; ¢) S—F; d) Ti—Cl. 19. a) D’apres figure
8.3:a) C(2,5) <N (3,0) <0(3.,5),laméme;b) Se (2,4) < S (2.5)
< C1(3,0), laméme; c) Si = Ge = Sn (1,8), différente ; d) T1 (1,8) =
Ge (1,8) < S(2.,5), différente. b) D’aprés les valeurs réelles: a)
Si—F et Ge—F polarité égale (Ge—F prédit); b) P—C1 (comme
prédit) ; ¢) S—F (comme prédit) ; d) Ti—Cl (comme prédit). 21,
F—H > O—H > N—H > C—H > P—H. 23. Rb* et Se?:
[Ar]4s%3d"%4p®; Ba?* et 1-: [Kri5s? 4d'%5p%. 25. a) Mg?*:
1522522p%; K*: 1522522p93s23p%; AP*: 1522522p%; b) N*-, 0% et
F: 1522522p°; Te?: [Kr]5s? 4d'95p%.  27. a) Sc*+; b) Te?: ¢)
Ce**, Ti*r; d) Ba?*.  29. Possibilités: N3, 0%, F-, Nat, Mg?* et
AP AP < Mg?t <Na*<F- <0 <N*. 31.a)Cu>Cu
> Cu?; b) P+ > Pd?* > Ni?*; €) Se? > §2 > 0% ; d) La** >
Eu*t > Gd3* > Yb3*; e) Te? > I > Cs* > Ba?* > La*. 33.
a) LisN, nitrure de lithium ; b) Ga,0s, oxyde de gallivm; €) RbCl,
chlorure de rubidium; d) Ba$, sulfure de baryum. 35. a) NaCl,
Na* < K*; b) LiF, F < CI ; €) MgO, 0% > OH; d) Fe(OH)s,
Fe?+ > Fe?t; e) Na,0, 0%~ > CI-; ) MgO, Mg?+ < Ba?+ et 02 <
S7-. 37. AH = 412 kJ/mol. 39. L’énergie de réseau pour
Mg?*O?%" est plus exothermique que pour Mg*O~.  41.Ca’" aune
charge plus importante que Na* et Se? est plus petit que Te?".
Comme les différences de charge affectent les valeurs d’énergie de
réseau plus que les différences de taille, la tendance devrait étre du
plus exothermique au moindre :
CaSe > CaTe > NaySe > Na,Te
(—2862) (—2721) (—2130) (—2095)




43.a)-183kI;b)-109k). 45.-42k]. 47.-1228k]. 49.
—203kJ. 51.a) H—C=N:b) y—p_H ) PII
IL ::c:l—?—él:
:Cl:
I'{ * :0:
I e
d) H—N—H f) :F—Se—F:
)\ H=N—H| e € f:F—se—F
H H H

q) §=c=§ h) 0=0 i) H—Br:

53. a) - :i|5:
tF_
PF, : P—F BeH, H—Be—H
:F7|
*:F:
H
| Cpe e e
BH, B Bry [+Br—Br—Br:]
H H
. :F:
tF SANIRPZ e
SF, o S: XeF, L Xe
.F/l :F/ b \F
= :F: .
F |  F: : :
A A INEAE
CIF, al”  SF, sl
F7 O E: F/}L\F
55. a) NO,; O:N——d:]_ —> [ o—N=6]_
NO, | :(l?: -
N «—>
/N .
0. .o
A
N 2N
o, Yo 0. 0
b)
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C

PPN N

H ?/ H I
H H

59. Les doubles liaisons localisées donnent quatre structures dif-

férentes. Mais, en raison de la résonance, les liaisons carbone-

carbone sont équivalentes, ce qui donne trois structures :

Cl Cl Cl
©/C] @\
Cl
Cl
61. Par longueur de liaison carbone-oxygéne : CH;0H > CO42-
> CO, > CO:; par force de liaison: CH;OH < CO3> < CO, <

CO. 63. Lastructure de gauche - 1)

I
B (-1
../ \..
*F F:

O ©

respecte la régle de I’octet, mais comporte une charge +1 sur I’élé-
ment le plus électronégatif (fluor) et une charge négative sur un
élément moins électronégatif (bore). La structure de droite, ne por-
tant aucune charge formelle, est plus acceptable. 65. Dia-
grammes de Lewis similaires pour a) 2 f) et

h) X X

| :0:

Y M ..
charges formelles: a) +1: b) +2:¢) +3: d) +1: e) +2: f) +4; g)
+2;h)+1. 67.[51] a)linéaire, 180° ; b) pyramide 2 base trian-
gulaire < 109,5°; €) tétraédrique, 109,5°; d) wétraédrique, 109,5°;
€) plane triangulaire ; 120°; f) en V, < 109,5°; g) linéaire, 180°;
h) et i) linéaire, pas d’angle dans les molécules diatomiques ;
[55] @) NO,~: en V, < 120°; NO;~: plane triangulaire, 120°; b)
linéaires, 180°. 69. PFs: bipyramide 2 base triangulaire, 120° et
90°; BeH;: linéaire, 180°; BH;3: plane triangulaire, 120°; Bry—:
linéaire, 180°: SF,: a bascule, =90°; XeF,: plane carrée, 90°;
CIFs: pyramide carrée, = 90°; SFq¢: octaédrique, 90°. 71. a)
plane triangulaire, 120°; b) en V, < 20°.  73. a) linéaire, 180°;
b) en T, = 90°; ) a bascule, =~ 120° et 90°; d) bipyramide trian-
gulaire, 120° et 90°. 75.BeH,2~. 77.1F; et IF*.

.1 co; |[:0—C—0:|
3 — JR— - 3 .-- -l-
Y —X—Y: g) |

-.(:‘l.. )
79. a) OCl ./ . en 'V, polaire
) oc {o ?o.:J

KrF, [:F K}'—i:' :] linéaire, non polaire
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BeH, H—Be—H linéaire, non polaire
SO, v N - en T, polaire
d. Jo:
(une autre structure de résonance possible)
i :ﬁ:
b) SO, S plane triangulaire, non polaire
- N
0. o
(deux autres structures de résonance possibles)
N
NF; | Tf: pyramide triangulaire,
- tF . polaire
: 1|3
CIF; CllvF en T. polaire
:F:
tF:
I
€) CF, ; /?\i:- tétraédrique, non polaire
SeF, !E7Se\— 1 2 vascule, polaire
F: :F
r: F F
..\).(.
XeF, / o plane carrée, non polaire
F F
( SiF: 2
:F F:
.~ e
d) IFs . /.I.\.. pyramide carrée, polaire
F F
(. i F
N .
AsFs = /Ars— bipyramide triangulaire,
: F tF: non polaire
81. -
:F° F:

- Sb—-lst bipyramide triangulaire, non polaire

‘g

H—F : linéaire, polaire
TNV S
Sb octacdrique, /F\ en V, polaire.
-/ N\ non polaire | H
Fop: Bt

83. Les liaisons polaires sont réparties symétriquement autour des
atomes centraux et tous les moments dipolaires s’annulent. Chaque
molécule a un moment dipolaire nul. 85. @) rayon: MgZ* <Na*
<F-< 0%, EL: 0% < F- < Na* < Mg?*; b) rayon : Ca2* < P3-,
E.L: P3- < Ca?*; rayon: K* < ClI- < 82, BE.L: 8> < CI" <
K*. 87. a)Na*(g) + Cl<(g) — NaCl(s); b) NH,*(g) + Br(g) —
NH,Br(s); €) MgZ*(g) + S2(g) — MgS(s): d) 0:(g) — 20(g).
89. a) SO,%, les 2 électrons de plus complétent les octets; b)
PFs, N est trop petit et pas d’orbitales d pour dépasser 1’octet ; €)
SFg, O est trop petit et pas d’orbitales d pour dépasser I’octet ; d)
BH,~, BH3 ne respecte pas la regle de I’octet ; €) MgO, dans MgF
on aurait Mg*F~ ou Mg2*F?~ (ni Mg*, ni F?~ ne sont stables); f)
CsCl, Cs ne donne pas un ion Cs* stable; g) KBr, Br ne fournit
pas un ion stable Br=.

S=N" :S—N" :S—N: S—N
91. | |l e—l ll+«— 1| |« |
IN=S: N—S. N=s.  N=§

93. L’ atome central de H,O et NHj dispose d’une ou deux paires
d’électrons libres. Ceux-ci demandent plus d’espace que les élec-
trons liés, ce qui tend a réduire les angles entre les paires de liaison.
Les angles de liaison dans H,O sont les plus petits, car I’oxygéne a
deux paires d’électrons libres sur I’atome central. L’angle de liaison
est plus serré que dans NHs, ol N n’a qu’une paire d’électrons
libres. 95. La valeur 84 kJ/mol étant trés faible, cela ne peut
correspondre a une liaison double. La premiere forme est donc
celle qui correspond le mieux a cette donnée.

97. BIL-AE) (EL-AE)S502 EN (texte) 2006/502 = 4,0

F 2006 kJ/mol 4.0 4,0
Cl 1604 3.2 3,0
Br 1463 2,9 2,8
I 1302 2,6 2,5

On constate les mémes tendances dans les valeurs. 99. a) 1.
AH, =-43KJ;2. AHy =37 KJ ; AHggpa =—6kT; b) AH=—1373KJ;
€) AH=—1077KJ.

101. q)
N ) i )
(.. / \ . - / N\ -
SR
O (0] :0: O
r 5 1- r 5 1-
7 '\ . N .
PR e e R
hot | -
O O :0: O




y a d’autres structures de résonance possibles, mais celles-ci sont
:s plus vraisemblables ; b) Tous les angles devraient étre de 120°.

NNO(——>NN—O(—>NAN O:
03.

-1 +1 0 0 +1 -1 -2+l 41
| faut éliminer N—N=O0, car il y a une charge de +1 sur I’élément
: plus électronégatif. Cela rend compte que la liaison N—N est
ntre une double et une triple liaison et que la liaison N—O est
ntre une simple et une double liaison.

'. L’énergie de liaison est proportionnelle 21’ ordre. La longueur de
aison est inversement proportionnelle a I’ordre. L’énergie et la
»ngueur de liaison peuvent &tre mesurées. 9. Paramagnétique:
résence d’électrons célibataires. Mesurer la masse avec et sans
hamp magnétique. Une substance a électron célibataire sera
ttirée par le champ, et sa masse semblera augmenter. Plus il y a
*électrons célibataires, plus grandes seront I’attraction et 1’aug-
aentation de masse observées.

Yans H,O, les paires d’électrons ont un arrangement tétraédrique
utour de O (hybridation sp*). Deux orbitales hybrides sp? établis-
ent la liaison avec les deux atomes d’hydrogene; les deux autres
rbitales hybrides sp® retiennent les deux doublets libres de
‘oxygene.

: (”) :

3. .
H,CO: /C\

H H

.es paires d’électrons de 1’atome central de carbone ont un

rrangel - planaire triangulaire (hybridation sp?). Deux orbitales

ybrides sp” forment les liaisons avec 1I’hydrogéne. L’ autre orbitale

ybride sp? forme la liaison s avec I’oxygeéne. L orbitale p non

ybridée du carbone forme la liaison 7wentre Cet O.  15.[51] @)

2; b) sp?; €) sp; d) sp°; €) sp?; §) sp?; g) sp; h) O ensp? ; i) Br

n sp3; [55] @) sp?; sp?; b) toutes sp. 17 dsp?; sp; sp?; dsp>;

sps dsp? dspP Pspt. 19.sp?. 21, dsp’.

'3. a) tétraédrique, 109,5°, sp>, non polaire

*F:

l

.. _Ce..
:F~ | TF:
- :F: -

) pyramide triangulaire, =109,5°, sp*, polaire
:F—N,
N
:F: F:
) enV, =109,5°, sp3, polaire

=N
:F _F.
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d) plane triangulaire, 120°, sp3, non polaire

:F:
5
REVZ NEE

e) linéaire. 180°. sp, non polaire

) . pEF:
e

F |

F

H—Be—H
a=120°, 4 bascule, dsp?, polaire
b=90°

g) .. [ a=90°, bipyramidale triangulaire, dsp?,
:F '(i" pon polaire
bll‘rs F: b=120°
‘F:p:
h) :F—Kr—F linéaire, 180°, dsp?, non polaire
i) P plane carrée, 90°, d%sp’, non polaire
T
:F—Kr—F
s /--
tF:
i) CF: 2 plane carrée, 90°, d2sp®, non polaire
| -
F—Se—F
g
k) ) :F:
O /F N
F——Xe—F .Xe—0
/- - |
:F: :F:
pyramide 2 base carrée, =~90°; en T, =90°,

d%sp3, polaire dsp?, polaire

m) Zb:

|
AN
O :0: O

tétraédrique, =~109,5°, sp®, non polaire
235. Si les atomes n’étaient pas tous dans le méme plan, 1a liaison
77 ne pourrait se former, puisque les orbitales p des atomes de car-

bone ne seraient pas paralleles. 27. biacétyle e

I ¥

I .
& .
[ Clv 0O

H—Ce ., C
R
H H—?—H

H

Tous les angles CCO, 120°. Les 6 atomes ne sont pas dans le méme
plan. 11s et 2.
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acétoine

H fﬁ”‘l
¢ M
YJb A
.\'p H
sp?
angle a = 120°, angle b = 109,5°, liaison 13s et 1p. 29. Pour
réaliser le diagramme de Lewis, ajouter des paires d’électrons
libres pour compléter 1’octet de chaque atome qui a moins de
8 électrons; a) 6; b) 4; €} le N central dans —N=N=N; d}) 33¢;
e) 5; £} 180°; g) ~ 109,5°; h) sp°.
31. ﬂ) H

N
v

H— 1\ba C

N ¢ O. H,C=C)f g
yat o
ok \(‘N}_C;;d

C}foX CH,
NH,

| h..
O:

azodicarbonamide cyanoacrylate de méthyle

b) azodicarbonamide: 2 atomes C hybridés sp?, 2 N liés aux H
hybridés sp? et les 2 autres N hybridés sp?. Cyanoacrylate de
méthyle: C hybridé sp? dans CHs, le C 2 triple liaison hybridé sp et
les 3 autres C hybridés sp?; €) ’azodicarbonamide présente
3 liaisons 77 et le cyanoacrylate de méthyle 4 liaisons ; d) a. ==
109,5°, b. 120°, c. = 120°, d. 120°, e. 180°, f. 120°, g. = 109,5°, h.
120°. 33. G) H2+, H,, H,-; b) H622+, H62+. 35. G) (0'15)2;
O.L. = 1; diamagnétique ; b) (02X 02,")(7,,)?; O.L. = 1; para-
magnétique ; €) (0202025 ) A 09p) (myp)*(amp"y*; OL. = 1; diama-
gnétique.  37. Oz*: (0204025 Y (02p) (712p) (772p) ; O.L. =2,5;
1 électron célibataire ; Oz : (02) (02, ) (02p) X 72p)H 72,7)? ; O.L. =
2; 2 électrons célibataires ; O3 : (02)? (025 )V (02p)(2p) (712,7)?;
OL. = 1,5; 1 électron célibataire; O22~: (025) (025 ) (02,)* (772,)*
(mm")*; O.L. = 1; pas d’électrons non appariés; E.L.: 0,2 < O~
< 0, < O7%; longueurs de liaison: Oyt < Oy < Oy < 0%, 39.
C,% a 10 électrons de valence. [: C=C:]?~; orbitales hybrides sp;
(02940725 Y (1) (02,)% O.L. = 3. Les deux ont la méme représen-
tation, une liaison triple constituée de 1 liaison o et 2 liaisons .
Les deux laissent prévoir un ion diamagnétique 41. a)
(025)02,)2(mp)%; O.L. = 2; diamagnétique ; b) (02,)%(02p")%
(mp)*(o9p)'; OL. = 2,5; paramagnétique; €) (02)%(02,")>
(mp)Mo2p)% O.L. = 3; diamagnétique. 43. Longueurs de liai-
son: métallique CN- < CN < CN+; EL., CN* < CN <
CN-. 45,

%%@F@@V@;

47. a) En moyenne, les électrons seront plus proches de F. F est
plus électronégatif que H; 1’orbitale 2p de F a une énergie plus
basse que I’orbitale 1s de H; b) du fluor, car elle est plus prés au
plan énergétique de I’orbitale 2p du fluor: €) I’ orbitale moléculaire
non liante augmenterait la densité électronique pres de H et aurait
donc un apport plus grand de 1’ orbitale atomique Isde H.  49. O3
et NO,~ ont des diagrammes de Lewis identiques, donc ne consi-
dérons que O3:

/OTO.: - O -/O

Théorie des électrons localisés : I'atome O central est hybridé sp?,
d’ou 2 liaisons s et une paire d’électrons libres. L orbitale atomique
p von hybridée forme la liaison 7 avec les atomes O voisins. La
liaison 7r résonne entre les deux positions. Théorie des orbitales
moléculaires: il y a 2 liaisons o localisées et une liaison 7 déloca-
lisée sur toute la surface de la molécule. La liaison 7r délocalisée
résulte du chevauchement d’une orbitale atomique p de chaque
atome O de Os.

51.q) :F—Cl—0: enV, sp’

b) : F——CII—O pyramide triangulaire, sp?

HON
tétraédrique, sp?
ANy

Cl:
../l
0. 5.

2 bascule, dsp?

e) O\ll: )
Cl—F:

--/l .e

‘0. p:

bipyramide triangulaire, dsp®

53. a) 33 oet 97 ; b) tous les C sont hybridés sp?.

CoCl, c”)

55. a) plane triangulaire, polaire, 120°, sp?
/N
tCl: :Cl:
b) N,F,
L SF:
"N=N_ "N=N
../ \- . / I
:F F: :F:
polaire ou non polaire

enV autour de N = 120°, sp?
Ce sont deux molécules différentes.



¢) COS 0—C=s" linéaire. polaire. 180°, sp

d) 1c1; :él-l:
}—dz
:(Cl:

.

en T, polaire, = 90°, dsp®
37. a) NNO, car, avec les diagrammes de Lewis, on peut prédire
lue les deux sont linéaires, mais NON sera non polaire et NNO
»olaire.

) N:NZO «—> :NEN—é : <—>:1.\.I—NEO:

-1 +1 0 0 +1 -1 —2 +1 +1 charges

formelles

e N central est hybridé sp. Au plan de la charge formelle, on peut
yrobablement ignorer le troisieme diagramme de résonance; €) les
ibitales hybrides sp du N central recouvrent les orbitales atomiques
ou orbitales hybrides) des deux autres atomes pour former des
iaisons o. Les orbitales p restantes de N central recouvrent les
wbitales p de I’autre N pour former 2 liaisons 7. 59. N, (état fon-
lamental): (Uzs)z(a'zs*)z(7sz)4(0'2p)2, O.L. = 3, diamagnétique; 1¢
itat excité : (025)4 02, Y 2 (02,) (12,1, O.L. = 2, paramagné-
ique (deux électrons non pairés). 61. @) Non, certains atomes
jont attachés différemment; b) structure 1: tous les N = sp>, tous les
= = sp?; structure 2: tous les N et C = sp?; €) la structure | avec
iaisons doubles carbone-oxygene est légerement plus stable.

TNZC:N] o [: N=C—N :] PR [: N—C=N :] .

Ha+ o0 1, Ho o o
H;NCN N=C=N_ «— N—C=N:
H H
favorisé par la charge formelle
licyandiamide
20N
I N AN 0 0 o B
"N=C=N=C H<« >:N=C—N" 0 0 favorisé
- \C—I‘\'IfH par la
M &) .
H ) \ H ormelle
H H
nélamine
I i
H—N q —H H-N_ 3§ H
C Cq H
II\II 111 « l I
° \(I:/ .- \Cl/
N H—N
VERRN |
H H H
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b) NCN?: C hybridé sp; impossible de prédire I’hybridation des
N (différente pour chaque structure de résonance). Pour les autres
composés, nous ne prédirons I'hybridation que pour les structures
de résonances favorisées.

H '.NHZ
ANIRS - VAN
/N—CEN: :NEC—N:C\ /sp3
L o ¥ .NiL

mélamine : les N des groupes NH; sont tous hybridés sps. Les
atomes de I’anneau sont tous hybridés sp; ; €) NCN?~: 2 liaisons s
et 271; HNCN': 4 liaisons o et 277; dicyandiamide: 9 liaisons o et
37; mélamine: 15 liaisons o et 377; d) le systéme 7 force 1’anneau
a éure plan, comme dans le cas du benzene :

e} :N=C—N’

structure la plus importante, car il y a 3 liaisons CN différentes.
C’est aussi la plus probable au plan de la charge formelle. 685.
N3, N, Np* et N* seront tous présents. Toute radiation, de longueur
d’onde allant de 85.33 nm & 127 nm produira N, mais pas
d’ion. 67. L’ ordre de la liaison NO dans NOCI (O=N—Cl) est
de 2, alors que dans NQO, il est de 2,5 (voir I’exercice 42). Les deux
réactions semblent n’impliquer que la rupture de la liaison N—Cl.
Cependant, dans la réaction ONCI — NO + Cl, de I’énergie est
libérée lors de la formation de la liaison plus forte NO. avec baisse
de AH. Donc, I'énergie de liaison N—Cl apparente est artificielle-
ment basse dans cette réaction. La premiere réaction n’implique
que la rupture de la liaison N—CI.

7. Forces de dispersion de London (FDL) < dipdle — dipole < liai-
son H. QOui, il y a beaucoup de chevauchements. Le benzene (seule-
ment FDL) a un point d’ébullition plus élevé (voir I’exercice 86)
que I’acétone (dipdle — diple). 9. A mesure que les forces entre
particules augmentent, la tepsion de surface, la viscosité, le point de
fusion et le point d’ébullition augmentent alors que la pression de
vapeur diminue. 11. @) La polarisabilité d’un atome, d’une mo-
lécule ou d’un ion se rapporte & la facilité de déformer son nuage
électronique. La polarité se rapporte a la présence d’un dipdle per-
manent dans une molécule : b) Les forces de dispersion de London
sont présentes dans toutes les substances. On peut définir les FDL
comme des forces s’exercant entre des dipoles induits. Les forces
dipdle — dipdle impliquent I’ attraction entre molécules comportant
toutes des dipdles permanents ; €) infer : entre ; intra : en. Par exem-
ple, dans Bry, la liaison covalente est une force intramoléculaire qui
lie les 2 atomes Br dans la molécule. Les FDL, beaucoup plus
faibles, sont des forces d’attraction intermoléculaires qui réunissent
les molécules Br, en phase liquide. 13. Les atomes ont une
forme & peu prés sphérique. 11 est impossible d’empiler des spheres
sans laisser de P’espace entre elles. 15. La température critique
augmente proportionnellement aux forces entre particules.
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17. a) Solide cristallin: structure réguliere et répétitive ; solide
amorphe : agencement irrégulier ; b) solide ionique: ions main-
tenus entre eux par des liaisons ioniques; solide moléculaire:
molécules maintenues par des forces faibles (dispersion de London,
dipole — dipdle ou liaison hydrogene); €) solide moléculaire :
molécules individuelles ; solide covalent: pas de molécules indi-
viduelles (un réseau covalent équivaut & une molécule géante ; les
forces entre particules sont des liaisons covalentes entre les ato-
mes); d) solide métallique: comporte des électrons délocalisés
(excellent conducteur de courant) ; réseau covalent : électrons local-
isés (isolant ou semi-conducteur). 19. Non, par exemple le verre
(SiO; amorphe, réseau covalent solide) comparé a la glace (solide
cristallin & liaisons H, plus faibles). Les forces entre particules d’un
solide amorphe sont plus fortes dans ce cas-ci que celles d’un
solide cristallin. Le caractére amorphe ou cristallin d’un solide
dépend davantage de la régularité de la structure et de sa répétition
que des forces entre particules. 21. L’augmentation de la tem-
pérature permet 4 davantage d’électrons de la bande de valence
d’avoir suffisamment d’énergie cinétique pour passer a la bande de
conduction ; b) un photon (énergie) est absorbé par un électron qui
passe alors de la bande de valence 2 la bande de conduction ; €) une
impureté contribue soit & ajouter des électrons qui possedent un
niveau d’énergie voisin de celui de la bande de conduction (de type
n), soit a ajouter des trous dont le niveau d’énergie est voisin de
celui de la bande de valence (de type p). 23. a) condensation:
vapeur — liquide ; b) évaporation : liquide — vapeur; €) sublima-
tion : solide — vapeur; d) liquide superrefroidi: substance qui
demeure liquide & une température inférieure a celle de son point de
congélation. 25. a) Lorsque les forces intermoléculaires aug-
mentent, la vitesse d’évaporation diminue ; b) 7 augmente : vitesse
augmente; €) surface plus grande: vitesse augmente. 27. Le
changement de phase [H,O(g) — H,O()] dégage de la chaleur qui
peut causer des briilures plus graves (la vapeur peut aussi atteindre
des températures supérieures 2 100 °C). 29. a) ionique; b)
dipdle, FDL; €) FDL; d) FDL ; e) ionique ; f) FDL; g) liaison H,
FDL. 31. a) OCS; b) PF; plus la molécule a d’électrons, plus
ses FDL sont importantes; €) SFq; d) SO;.  33. a) Le néopen-
tane est plus compact que le n-pentane ; il y a moins de surfaces de
contact entre les molécules de néopentane, donc les forces inter-
moléculaires sont plus faibles et le point d’ébullition plus bas; b)
1I’éthanol peut former des liaisons H, alors que I’ éther diméthylique
ne le peut pas; €) HF peut former des liaisons H; d) LiCl, ionique,
HCl, forces dipdle — dipdle plus faibles ; €) n-pentane; plus gros,
donc FDL plus fortes ; f) I’éther diméthylique présente des forces
dipdle — dipdle et FDL (propane des FDL seulement). 35. a)
HCl; dipdle + FDL; b) NaCl: forces ioniques plus fortes; €} Ip:
molécule plus grosse donc FDL plus fortes : d) N, : le plus petit des
composés non polaires présents. FDL les plus faibles; @) CHy: le
plus petit composé non polaire présent, FDL les plus faibles; f)
HF: peut former des liaisons H fortes, et non les autres composés ;
37. La force d’adhésion de H,O au verre (SiO,) est plus forte que
la force de cohésion entre molécules H,O. La force de cohésion
entre atomes Hg (liaison métallique) est plus grande que la force
d’adhésion au verre. Eau + polyéthyléne = ménisque con-
vexe. 39. Les molécules H,O, étant plus lourdes que les
molécules H,O, elles font donc plus de FDL, ce qui augmente le

point &’ébullition. 41. 313 pm. 43. 8,82 gicm3. 45. 22,68
glem®. 47. Aréte: 328 pm; rayon: 142 pm. 49.
74,06 %. 51. Eny ajoutant un élément VA (P, As). 53. Type

p. 55.50X 10°nm. 57, NaCl: 4 Na*, 4 Cl-; CsCl: 1 Cs*. 1
Cl-; ZnS: 4702, 4 82 ; TiO,: 2 Ti**, 40>, 59.+6. 61.421
pm; d’apres le rayon, 410 pm; les deux valeurs sont équivalentes a
3 % prés.  63. @) CO,: moléculaire; b) SiO,: réseau covalent;
<) Si: atomique, réseau covalent; d) CH,: moléculaire; €) Ru:
atomique, métallique ; f) I,: moléculaire ; g) KBr: ionique; h)
H,0 : moléculaire ; i) NaOH: ionique; j) U: atomique, métallique ;
k) CaCQj;: ionique; 1) PH3: moléculaire. 65. AlNi;. 67.
CaTiO3; 6 O autour de chaque Ti. 69. @) YBa,CuszOo; b) la
structure de ce supraconducteur est basée sur la seconde de la
pérovskite. La structure de YBa,CuzOg équivaut & trois de ces cel-
lules cubiques de pérovskite superposées. Les atomes O sont au
méme endroit, Cu prend la place de Ti; 2 Ca sont remplacés par Ba,
et un Ca est remplacé parY. €) YBa,CuzO;. 7 1. Li, 158 kI/mol;

Mg, 139 kJ/mol. Liaison plus forte dans Li. 73. 1,7 atm;
140 °C. 75.221 torr.
77.
5
80 - 4
60

IS
=)

pente 5 > pente 3 > pente 1

temps 4 =4 X temps 2

température (° C)
8

0
-20
40
-60
temps
79. 1680 kJ. 81. 1490 g. 83. A: solide; B; liquide; C:

vapeur; D: solide + vapeur; E: solide + liquide + vapeur (point
triple); F: liquide + vapeur; G: liquide + vapeur (point critique);
H: vapeur; le pointillé le plus bas indique le point de fusion normal
et le second le point d’ébullition normal. La phase solide est plus
dense. 85. CysHs; a les forces intermoléculaires les plus fortes
(point d’ébullition le plus élevé). Bien que C,sHs; soit non polaire,
elle est tellement massive que ses FDL sont plus fortes que la
somme des liaisons FDL et hydrogene de H,O.

87. 0 H— 0

H,C—C C—CH,

N/

,'O"— H---:0
89.0,229 nm. 91. Si TiO; liquide conduit le courant électrique,
il doit étre ionique. 93.4,65kg/h 95.2,56 X 103 torr.  97.
46,7 kl/mol; 90 %. 99. Les solides 2 points d’ébullition élevés
(NaCl, MgCl,, NaF, MgF,, AlF3) sont tous des solides ioniques.
SiCly, SiF,, Clp, F,, PFs et SCl, sont des molécules non polaires ne



présentant que des FDL. PCl5 et SCI, sont des molécules polaires &
FDL et forces dip6le — dip0le. Dans ces 8 substances moléculaires,
les forces entre particules sont faibles et les points d’ébullition, bas.
AIClI; est intermédiaire. Son point de fusion indique la présence de
forces plus importantes que dans les halogénures non métalliques,
mais pas aussi fortes que dans un solide ionique. AlCl; illustre le
passage de la liaison ionique 2 la liaison covalente ; d’un solide io-
nique 2 des molécules individuelles. 1071. Cubique 2 faces cen-

trées, 159 pm.  103. Ag.
105.
liquide
solide
pression

lempérature

Avec la chute de p, on passe de a & b sur le diagramme de phases.
L’eau bout. L’évaporation de I’eau est endothermique et I'eau est
refroidie (b — ¢), formant de la glace. Si la pompe demeure en
marche, il y aura sublimation de la glace jusqu’a sa disparition.
C’est le principe de 1a lyophilisation.

1. La gravité de la Terre n’est pas assez forte pour garder H, dans
I’atmosphére. 3. lonique, covalent et métallique (interstitiel).
Les hydrures ioniques et covalents sont de vrais composés. dif-
férents par le type de liaison. Les hydrures interstitiels ressemblent
davantage 2 des solutions solides d’hydrogene et d’un métal de
transition, & contenu variable. 5. L’hydrogéne forme plusieurs
composés dans lesquels son état d’oxydation est +1. D’autre part,
I’hydrogene forme des molécules H, diatomigues et est un non-
métal, alors que les éléments du groupe TA sont des métaux. [”hy-
drogéne forme I"anion hydrure H™ ; les méraux du groupe IA ne for-
ment pas d"anion. 7. Ils doivent étre produits en I’absence d’eau
qui les transformerait en hydroxydes (NaOH, Ca(OH);). 9. Les
plans d’atomes de carbone du graphite glissent facilement 1’un sur
I"autre. Le graphite n’est pas volatile, donc le lubrifiant sera effi-
cace méme sous vide. 11. Les liaisons dans les composés SnX,
ont généralement un caractére covalent et les molécules SnX} inter-
agissent par les FDL. Les composés SnX; sont ioniques, donc leur
cohésion est due 2 des attractions ioniques plus fortes. 13. La
taille diminue de gauche a droite et augmente en descendant. En
prenant I’élément suivant & droite et en bas. on aura deux éléments
en diagonale de méme taille. Il en sera de méme des énergies d’io-
nisation. Les affinités électroniques sont plus difficiles & prévoir,
mais la similarité de la taille et de |’épergie d’ionisation permet de
croire que ce sera aussi le cas.  15. Na,O, NaO,, Na,0,. 17.
a) LisN(s) + 3HClag) — 3LiCl(aq) + NHsiag); b) Rb,O(s) +
H,0() — 2RbOH(ag); €) Cs;04(s) + 2H,0() — 2CsOH(ag) +
H,02(aq) ; d) NaH(s) + H,O(l) — NaOH(ag) + Hy(g). 19.
2Li(s) + 2C,H(g) — 2LiCH(s) + Ha(g); oxydo réduction. 21,
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Ba0, BaO;.  23. Mg3Ny(s) + 6H,0(1) — 2NHs(g) + 3MgZ*(aq)
+ 60H (aq); MgsPy(s) + 6H,0(l) — 2PHz(g) + 3MgZ(aq) +
60H-(ag). 25. Plane triangulaire : Be. sp?; N. sp*; acide de
Lewis. 27. a) Hydroxyde de thallium (I); b) sulfure d’indium
(1) ; €) oxyde de gallium ou oxyde de gallium (11I). 29. B,H¢ +
30, - 2B(OH);. 31, Iny0s(s) + 6H*(ag) — 21n3*(ag) +
3H,0(]); In;O5(s) + OH (ag) — pas de réaction; Ga;Os(s) +
6H*(aq) — 2Ga*>*(aq) + 3H,0() ; Ga;03(s) + 20H(ag) + 3H,0())
— 2Ga(OH)4(ag). 33. 2In(s) + 3F,(g) — 2InFs(s); 2In(s) +
3ClL(g) — 2InCla(s); 4In(s) + 30:(g) — 2In,03(s); 2In(s) +
6HCl(ag) — 3Hy(g) + 2InCls(ag). 35. @) Linéaire; b)
sp. 37, a) K;SiFy(s) + 4K(l) — Si(s) + 6KF(s); b) 1a liaison est
ionique entre les ions K* et SiF¢?~ et covalente entre Si et F dans
Panion octaédrique SiFs?. 39. Fluorure d’étain (II). 41T. Les
électrons 7 sont libres de se déplacer dans le graphite, d’od une
plus grande conductivité (plus faible résistance). Les électrons ont
upe plus grande mobilité dans le plan des couches des atomes de
carbone que perpendiculairement & ce plan. Dans le diamant, les
électrons ne sont pas mobiles (grande résistance). La structure du
diamant est vniforme dans toutes les directions. La résistivité est
donc indépendante de la direction.

43. ::I%—Be —F

En phase gazeuse. linéaire :

Cmed el el
oo R -F.
a I’état solide, polymére.
45. L’ion Be?* est un acide de Lewis et a donc une forte affinité
pour les paires d’électrons libres de 1’oxygene de I’eau. Le com-
posé est donc difficile 2 déshydrater. L’ion en solution est
Be(H,0)4%*. La solution acide résulte de la réaction:
Be(H;0)42*(ag) == Be(OH)(H;0)x(OH)*(ag) + H*(ag). 47.
Elément 113: [Rn] 7s25f146d'07p! ; ’élément 113 viendrait juste
sous Tl dans le tableau périodique. Comme TI, I’élément 113
devrait présenter des états d’oxydation +1 et +3 dans ses com-
posés. 49. Si le composé contenait du Ga(Il), il serait parama-
gnétique. La masse des composés paramagnétiques parait plus
importante dans un champ magnétique. 51. ~83 kJ; H,CO; se
décomposera spontanément en CO; et Hh,O. 53, Sn et Pb; Sn(s)
+2H*(ag) — Sn**(aq) + Ha(g): 55. Lion Na* est encapsulé de
sorte qu’il n’entre pas en contact avec I’ion Na~ et I’oxyde en sodi-

um métallique.

1. La réaction Na(g) + 3H,(g) — 2NH;(g) est exothermique, donc
K décroit 2 mesure que la température augmente. Les températures
plus basses favorisent un haut rendement d’ammoniac, mais la
vitesse est ralentie; sans catalyseur, la vitesse est trop lente pour
que le procédé fonctionne. La présence d’un catalyseur augmente
la vitesse de réaction 2 basse température. 3. Les polluants cons-
tituent des nutriments azotés et phosphoreux qui nourrissent
les algues consommatrices d’oxygene. Les poissons en meurent
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étouffés. 5. Le soufre plastique a de longues chaines S,, qui sont
scindées en anneaux Sg donnant un matériau plus cassant. 7. Le
fluor est le plus électronégatif des éléments; la liaison covalente F,
est tres faible. 9. [’hélium est un gaz trés léger et inerte qui a
facilement échappé 2 1’ attraction de la Terre lors de la formation de
celle-ci. 11. La petite taille de N laisse peu de place aux quatre
atomes O, ce qui rend NO43~ instable. P est plus gros et PO4>~ est
donc plus stable. Une liaison 77 est nécessaire a la formation de
NO;~. P n’établit pas de liaisons 7 aussi facilement que N.  13.
a) 8H*(ag) + 2NO3—(aq) + 3Cu(s) — 3Cu?*(aq) + 4H,0() +
2NO(g); b) NH{NOs(s) 55 NyO(g) + 2Hz0(g); €) NOGg) +
NOy(g) + 2KOH(ag) — 2KNO»(aq) + HO(). 15. NH3, sp*;
NoH,, sp3; NH,OH, sp3; No, sp; NoO (N central), sp; NO, sp?;
N203, N02, sz; HNO3, sz. 17- 8,170 X 1012 L N2, 2,451 X

103 L Hy,. 19. NyHy(D) + 2Fx(g) — 4HF(g) + Na(g);
-1169kJ. 21.
ordre de liaison e~ célibataires
OM. NO 2,5 1
NO+ 3 0
NO~ 2 2
Lewis NO* [:N=0:]|"

NO 'N=0, «— N=0 «— N=0.

NO~ [: N:oj]
La théorie des orbitales moléculaires rend bien compte des trois
types. Les diagrammes de Lewis ne conviennent pas pour NO et
NO~. Pour NO, les diagrammes de Lewis fonctionnent mal pour les
éléments a électron pair. Pour NO™, le diagramme de Lewis ne per-
met pas de prédire que NO~ est paramagnétique. 23. a) H3PO,
> H3PO;; b) H;PO, > H,PO,~ > HPO,Z~. 25. Ajouter des
paires libres pour compléter les octets des atomes terminaux. a) A
et B tétraédriques; b) A et B sp?; €) une de ses orbitales 4; d)

B. 27.28b;S3(s) + 902(g) — 2SbyOs(s) + 6S0,(g); 25b,05(s)
+ 3C(s) — 4Sb(s) + 3CO(g); 2Bi2Sa(s) + 902(g) — 2BirOs(s) +

650,(g); 2Bi,0s(s) + 3C(s) — 4Bi(s) + 3CO.(g). 29.
821 nm. 31. a) redox; b) 8HNOs(ag) + 3Na,S(ag) — 3S(s) +
2NO(g) + 6NaNOs(aq) + 4H,O() 33. Pyramide & base

carrée. 35.
o pfE B
ey I
e/ o\ I_F
:F F: |
.- .- :F:
pyramide 2 base carrée, d’sp® ex; T i
<) /B|r
'.O.‘: F :‘-O.‘

pyramide & base triangulaire, sp®

37. H,0()) + BrOs(ag) + XeFa(ag) — BrOs~(ag) + Xe(g) + 2
HF(ag). 39. a)10,7; b) 1057; €) IF,; d) IF,; e) IFs; f)
IOF;~. 41. XeF, peut réagir avec 1’oxygéne pour produire des
oxydes explosifs et des oxyfluorures. 43. A mesure que les
atomes d’halogénes grossissent, il est plus difficile de lier trois
halogénes au petit N et la molécule NX3 devient plus instable.

45. AsCLY, 5+ 4T —1=326 AsClg,5+6(7) +1=48¢

+ -

:Cl: =2 iCL: 2

:CLTCl

| SN2
As As

O N 0N

€l CF Al CF

Une réaction acide-base, selon le concept de Lewis. 47.512nm;
verte. 49. a) L’atome de chlore réactif est emprisonné dans le
cristal. Lorsque la lumiére est coupée. Cl réagit avec les atomes
d’argent pour reformer AgCl (réaction inverse). Dans AgCl pur, les
atomes Cl s’échappent, et la réaction inverse est impossible. Avec
le temps, le Cl se perd et I’argent métallique foncé demeure. 51.
-5 X 10°KI.
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Acide, 69
nomenclature, 69-70
Acide acétique, 69
Acide chlorhydrique, 458
Acide fluorhydrique, 458. V. flu-
orure d’hydrogéne
Acide hypochloreux, 459
Acide hypofluoreux, 459
Acide hypophosphoreux, 447
Acide nitreux, 443
Acide nitrique
production, 442
propriétés, 443
structure, 443
utilisations, 442
Acide perchlorique, 459
Acide phosphoreux, 447
Acide phosphorique, 69
propriétés, 445
Acide pyrophosphorique, 446
Acide sulfureux, 69, 434
Acide sulfurique, 69, 109
comme agent déshydratant,
109, 441, 454
comme agent oxydant, 454
dans les pluies acides, 171
production, 109, 453
utilisations, 109, 454
Acide tripolyphosphorique, 446
Aciers, 359
spéciaux, 359
Actinides, 217,404
configuration €lectronique,
217
ADN, 264
Affinité électronique, 222
Alchimie, 40
Alliages
d’acier, 359
de substitution, 359
d’insertion, 359
Allomones, 293
Allotropiques, 360
Aluminium
abondance, 407
configuration électronique,
213
corrosion. 418
résistance, 85
masse atomique, 84
propriétés, 417
utilisations, 418
Alvarez, Luis, 1,2
Américium, 84
Ammoniac
comme base faible, 436

et loi de Boyle-Mariotte, 138
hybridation. 308
liaisons covalentes, 54
moment dipolaire, 248
production, 119, 435
propriétés, 436
réaction avec I’oxygéne. 106
structure, 436, 439
de Lewis, 439
moléculaire, 283
utilisations, 438
volume molaire, 147
Ampere (unité), 8
Amphoteére, 405, 412
Analyse dimensionnelle, 17
Anions, 56
monoatomiques, nomen-
clature, 60
polyatomiques, nomen-
clature., 65
Antibiotiques, comme
allomones, 293
Antimoine, 430
composés, 431
propriétés. 430
Argent
cristal d’, 354
en photographie, 457
masse volumique, 26
sterling, 359
Argile, 363
Argon, 463
configuration électronique,
213
propriétés, 352, 463
volume molaire, 145
Arrondissement, régles, 15
Arsenic
composés, 432
dopage, 365
propriétés, 430, 432
Arséniure de gallium, 369
Astate. 456
Atmosphere
composition, 169
haute, 169
inerte, 437
réactions chimiques. 169
standard (unité), 135
Atome(s)
de Bohr, 194
calcul du nombre d’, 86
masse, 45, 80
modele du plum-pudding, 50
polyélectronique, 207
structure, 185

conception moderne, 52
premieres expériences, 47
théorie basée sur la
mécanique ondulatoire,
199
théorie de Dalton, 45-47
théorie nucléaire. 51
Attraction dipdle-dipOle, 344
Avogadro, Amadeo, 46, 83. 141
Azéotrope, 443
Azote, 43, 44, 326
chimie, 452
configuration électronique,
213
cycle, 436
dans la liquéfaction de I’air,
408
dans I’atmosphere, 169
dans le corps humain, 408
diagramme de Lewis, 312
diagramme des orbitales, 213
élémentaire, 408
énergie de liaison, 326
hydrures, 436
liaison moléculaire, 312
liaison triple, 432, 434
liquide, 408
point d’ébullition, 24
oxacides, 442
oxydes. 439
propriétés physicochimiques,
430
solubilité dans le sang, et
bends, 155
stabilité thermodynamique,
433
volume molaire, 147

Bactéries fixatrices d’axote, 435
Bandes de conduction, 359, 365
Baromeétre, 135
Bartlett, Neil, 463
Baryum, propriétés. 415
Batterie d’accumulateurs au
plomb, 422
Bauer, Georg, 40
Becquerel, Henri, 50
Benzéne
liaisons, 331
masse volumique, 26
structure, 330
Béryllium
configuration électronique,
212
diagramme des orbitales, 212
liaisons, 322

liaison tricentrique, 414
propriétés, 415
Berzelius, Jons Jakob, 47, 48
Béton, 421
Bismuth
ions, 253
propriétés, 430
Bohr, Niels, 194
Borane, 417
Bore
chimie, 417
configuration électronique,
212
diagramme des niveaux
d*énergie des orbitales
moléculaires, 323
diagramme des orbitales,
212,324
dopage, 365, 388
énergie de liaison, 323
liaisons, 324
longueur de liaison, 326
ordre de liaison, 326
paramagnétisme, 326
propriétés. 417
Boyle. Robert, 540, 136
Bragg, William Lawrence, 350
Brome, 456, 461
Bromure de potassium,
diagramme de Lewis. 269
Buckminsterfulleréne, 63

Cadmium, configuration
électronique, 216
Calcite, 89
Calcium
configuration électronique,
214
dans I’eau dure, 416
propriétés, 415
utilisations, 415
Cannizzaro, 210
Capillarité, 346
Carbonate de calcium, masse
molaire, 89
Carbone
chimie, 405
comme agent réducteur. 408
comme solide covalent, 360
configuration électronique,
212
dans I'acier, 359
dans le corps humain. 393
diagramme des orbitales, 213
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énergie de liaison, 326
formes allotropiques, 360,
419
isotopes, 80
liaisons, 419
longueur de liaison, 326
magnétisme. 326
masse atomique, 81
ordre de liaison, 326
oxydes, 420
propriétés, 419
taille atomique. 80. 419
Carte de densité électronique,
201
Carvone, 91
Cathode, 49
Cations, 56
anciens noms, 60
monoatomiques, nomen-
clature, 60
noms systématiques, 61
de type [1, 61
Céramique, 363
Césium
comme agent réducteur. 231
propriétés, 231
Chaleur de vaporisation, 372
Charles, Jacques, 139
Chiffres significatifs
dans les calculs, 11. 13-17
regles, 13-17
Chlorates, 459
Chlore
utilisations, 460
Chlorure d’étain(II). 421
Chlorure de béryllium
diagramme de Lewis, 277,
415
structure moléculaire, 283
Chlorure de méthyle, structure,
262
Chlorure de sodium
comme solide ionique, 352
masse volumique, 26
structure, 56, 371
Chromatographie, 28
Chrome
configuration électronique,
214
Cinabre, 450
Circuits imprimés, 387
Cobalt
configuration électronique,
214
résistance a la corrosion,
86
Cocfficient, 102
Colorants, 187
Composé, 29
a ions polyatomiques, 65
binaires, 60, 66

composition en pourcentage,
91-93
covalents, 66
définition, 29
détermination de la formule,
93
interhalogéné. 442-444
ioniques, 60, 243, 260
noms communs, 60
noms systématiques, 60
regles, 60-66
Composés binaires, nomencla-
ture, 60, 66
Composés ioniques. V. sels;
solides ioniques
binaires, 256
définition, 243
détermination de la formule,
251
Composition isotopique. 82
Compton, Arthur, 190
Condensateur, 27
Condensation, définition, 373
Conductibilité, 57
Configurations des électrons.
211-218
des éléments des principaux
groupes, 216
des gaz rares, 269
principe d’exclusion de Pauli,
207,212
probleme de corrélation des
électrons, 207
regle de Hund, 212
Congélation, 27
Constante de Planck, 188
Constante molaire des gaz, 16,
142
Constantes de van der Waals,
167
Conversion
facteurs, 17
unités, 18-21
Copernic, Nicolas, 7
Corrosion, 420
Courbe de chauffage, 377
pour I’eau, 378
Cuivre
configuration €électronique,
214
masse volumique, 26
propriétés, 352
Curie, Marie et Pierre, 448
Cycle de I’azote, 436

Dalton, John, 42. 45. 150
théorie atomique, 42

Davisson, 192

De Broglie, Louis, 191, 199

Dégénérescence, 205

Demi-vie, 51

Démocrite, 40
Dénitrification. 435
Diagrammes de Lewis, 269
regles d’écriture, 270
Diagrammes de phases, 381
applications, 383
pour I’eau, 382
pour le dioxyde de carbone,
385
Diamagnétisme, 324
Diamant, 241, 380, 389, 419
diagramme des niveaux
d’énergie, 360
propriétés, 352, 361
structure, 360
Diborane, 145, 417
Diffraction, 191
des rayons X, 349
Diffractometre, 351
Diffusion, 165
vitesses relatives, 166
Difluorure de dioxygene, 459
Difluorure d’oxygene, 459
Dihydrogénophosphate
d’ammonium, 447
de calcium, 447
Dioxyde d’azote, 439, 441
et smog photochimique, 435
naturel, 440
Dioxyde de carbone, 420
diagramme de Lewis, 269,
310
diagramme de phases., 389
glace seche, 385
hybridation, 311
liaisons, 310
liquide, 385
masse molaire, 93
point critique, 385
point triple, 385
solide, 367
sources, 419
structure. 405
volume molaire, 147
Dioxyde de soufre, 434
et pollution atmosphérique,
169
Dismutation, 459
Distillation
fractionnée, 28
simple, 27
Distribution des probabilités de

présence des électrons, 201

radiale, 201

Distribution des vitesses, et
température. 163

Dobereiner, Johann, 209

Dopage, 365

Double nature de la lumiere,
191

Doublet inerte, 418

Doublets d’électrons liants, 268
Doublets d’électrons libres, 268
Ductilité, 57

Du Pont, Eleuthére, 197

Eau
applications, 383
capillarité, 346
chaleur de fusion, 341, 378
chaleur de vaporisation, 341.
376
comme réfrigérant, 372
comme solvant, 413
composition, 3, 46
diagramme de Lewis, 271.287
diagramme de phases, 382
dure, 416
états,
compressibilité, 342
masse volumique, 342
liaisons covalentes, 54
masse volumique, 26, 312
moment dipolaire, 248
point critique, 382
point d’ébullition, 378
point triple, 382
pression de vapeur, 153, 375,
377
structure moléculaire, 286
surfusion, 381
Ebullition, 27
Echange d’ions, 416
Echelle Celsius. 21
Echelle Kelvin, 21
signification, 161
Ecomones, 293
Effet du doublet inerte, 418
Effusion, 164
loi de Graham, 164
Einstein, Albert, 27, 189
Electrolyse, 28, 408
Electron(s)
charge. 52
de ceeur, 213
de valence, 213
localisés, 268
masse, 52
moment angulaire, 194
rapport charge-masse, 49
répulsions, 208
sous-couche. 203
spin, 207
Electronégativité, 245
et caractere de la liaison
ionique, 260
et type de liaison, 247
valeurs, pour des éléments,
246
Elément(s)
configuration électronique,
216



définition, 29
masse moyenne, 82
pourcentage massique, 91
principaux groupes. V. é1é-
ments non transitionnels :
métaux de transition
Eléments du groupe 1A, 409. V.
métaux alcalins
composés, 59, 60
taille atomique. 406
Eléments du groupe 11A, 414. V.
métaux alcalino-terreux
chimie, 59, 414, 416
oxydes, 405
préparation, 415
propriétés physicochimiques,
415
sources, 415
taille atomique, 406
utilisations, 415
Eléments du groupe IIIA, 417
préparation. 417
propriétés. 417
réactions, 418
sources, 417
taille atomique, 406
Eléments du groupe VA, 419
chimie. 419
préparation, 419
propriétés, 419
sources, 419
taille atomique, 406
Fléments du groupe VA, 430. V.
azote ; phosphore
formes, 405
liaisons, 430
préparation, 430
propriétés, 432
sources, 430
Eléments du groupe VIA, 447.
V. oxygene : soufre
formes, 407
Fléments du groupe VIIA, 407,
456. V. halogeénes
composés, 59
Eléments du groupe VIIIA, 462.
V. gaz rares
composés, 59
Eléments non transitionnels,
217
abondance, 407
configuration électronique,
217
des groupes 1A, 11A, IT1A et
IVA, 404
anomalies de groupes, 404
tailles des atomes, 406
des groupes VA, VIA, VIIA
et VIIIA. 430
préparation, 407
Empilement compact, 353

creux, 368
Enceinte sous atmosphére
inerte, 437
Energie
d’hydratation, 230
de réseau, 257
radiante, 186
I:Znergie cinétique d’un gaz, 156,
160
I:Znergie d’ionisation
définition, 219
deuxiéme, 219
périodicité, 220
premiere, 219, 221, 222
Energie de liaison, 242
dans la liaison covalente, 265
dans les solides moléculaires,
367
dans une molécule
diatomique homonucléaire,
326
et enthalpie, 266
et longueur de haison. 326
et ordre de liaison, 326
moyenne, 266
Energie de premigre ionisation.
219, 221,222
pour les gaz rares, 221
pour les métaux alcalins, 221
Energie de réseau, 257
calcul, 258
Engrais, 6, 436
Enthalpie
de vaporisation, 372
d’hydratation, pour les
halogénures. 459
et énergie de liaison, 266
Entropie, d’hydratation pour les
halogénures, 458
Epsomite, 450
Equation de Bragg, 350
Equation de De Broglie, 191
Equation d’Einstein, 190
Equation de Planck, 193
Fquation de Schrodinger, 207
Equalion de van der Waals, 168
Equations chimiques, 100
calculs steechiométriques,
107
équilibrage, 100, 102-107
rendement, 120
signification, 101
Erreur
fortuite, 12
systématique, 12
Frain
blanc, 420
cassant, 420
chimie. 420
formes allotropiques, 420
gris, 420

ions. 253
production, 420
propriétés, 419
utilisations, 420
Etain de poterie. composition.
359, 420
Etats condensés de la matitre,
342. V. liquides ; solides
Etats de la matiere. 26
changements, 26, 372, 377
physiques, 100
Etat fondamental, 195
Ethanol
composition en pourcentage,
91
masse molaire, 91
masse volumique, 26
pression de vapeur. 375
réaction avec I’oxygene, 103
FEther diéthylique
chaleur de vaporisation, 375
pression de vapeur, 375
Fthyléne
diagramme de Lewis, 308
liaisons, 310
Eudoxe. 7
Exactitude, 13

Facteur stoechiométrique, 108
Feldspath, 364
Fer
abondance, 407
alliages, 359
configuration électronique,
214
masse atomique. 84
masse volumique. 26
Feux dartifices, 187, 197
produits chimiques utilisés,
199
Figure de diffraction, 192
Filtration, 28
Fixation de I’azote, 435
naturel, 435
Fleming. Alexander, 92
Fluor
configuration électronique,
213
diagramme de Lewis. 270
diagramme des orbitales, 213
énergie de liaison, 326
longueur de liaison, 326
magnétisme, 326
ordre de liaison. 326
taille atomique, 406
Fluorapatite, 445
Fluorure de lithium. formation
a partir des éléments, 256
Fluorure de sodium. énergie de
formation, 257
Fluorure d’hydrogene, 457. V.

index 493

acide fluorhydrique
comme acide faible, 458
diagramme des niveaux
d’énergie des orbitales
moléculaires, 329
liaisons, 245, 329
Fonction d’onde, 200
signification. 201
Forces
d'adhésion, 346
de cohésion, 346
de dispersion de London, 343
dipole-dipdle. 344
Formule
chimique, 54
détermination, 93
écriture, 67
empirique, 95-99
moléculaire, 95-99
structurale, 54, 98
Fraction molaire, définition, 150
Frasch, Herman, 451
Fréquence, onde. 186

Galene, 450
Galilée. 6, 134
Gallium
configuration électronique,
215
point de fusion, 228
propriétés, 417. 418
Gay-Lussac. Joseph. 45
Gaz
constante molaire, 161
constantes de van der Waals,
167
définition, 26
énergie cinétique, 160
fraction molaire, 150
masse molaire, 149
masse volumique, 149
premiéres expériences, 134
propriétés, 341
réel (non parfait), 168
steechiométrie, 146
température en kelvins et
énergie cinétique, 161
théorie cinétique. 156, 165
volume molaire. 146. 147
Gaz parfait, 142
caractéristiques fondamen-
tales, 150
volume molaire, 147
Gaz rares. 59
configuration électronique,
269
énergie d’ionisation, 221
point de liquéfaction, 343
propriétés, 462
Germanium, 209
propriétés, 210, 419
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utilisations, 420
Germer, 192
Glace
comme solide moléculaire,
367
point de fusion, 378
séche, sublimation, 377
structure, 413
Glauberite, 450
Goudsmit, Samuel, 207
Graham, Thomas, 164
Graphite. 419
propriétés, 360
structure, 360
transformation en diamant,
360, 386
Gravité
et composition de 1’atmo-
sphére, 169
Guericke, Otto von, 134
Gypse, 445, 450

Haber, 116, 412
Hafnium, configuration élec-
tronique, 218
Hall, Charles M., 418
Halogenes, 59, 456. V. éléments
du groupe VIIA
affinité électronique, 279
oxacides et oxanions, 458
production, 409, 456
propriétés physicochimiques,
458
sources, 456
Halogénures
de phosphore, 447
de plomb(Il), 422
de plomb(1V), 422
d’étain(1l), 420
d’étain(1V), 420
d’hydrogene, 457
Heisenberg, Werner, 199, 200,
206
Hélium
configuration électronique.
212
dans les bonbonnes de
plongée sous-marine, 155
diagramme de Lewis, 269
diagramme des niveaux
d’énergie des orbitales
moléculaires, 321
diagramme des orbitales. 212
ordre de liaison, 321
propriétés, 462
théorie basée sur la
mécanique ondulatoire,

Hexafluorure de soufre
diagramme de Lewis, 274,
314
liaisons, 314, 455

Hund, E H., 212
Hybridation, 306

et théorie des électrons
localisés, 305

sp, 310

sp?, 308

sp3, 305

spid, 313

sp3d?, 314

Hydrazine, 420-421
Hydrogeéne, 412

atome excité, 194
caractere non métallique. 227
chimie, 412
comme agent réducteur, 408
comme combustible, 414
configuration électronique,
212
dans le corps humain, 408
diagramme des orbitales, 212
halogénures, 457
liaisons covalentes, 54
liaisons moléculaires, 245,
319, 320
masse atomique moyenne, 82
masse volumique. 26
modele de Bohr, 194
niveaux d’énergie des
orbitales moléculaires, 321
nombres quantiques, 202
orbitales. 202
production, 410
rayon atomique, 406
sources, 412
spectre atomique, 192
utilisations, 413
volume molaire, 147
Hydroxyapatite, 445
Hydroxyde de lithium, 111
Hydroxyde de magnésium, 112
Hydrures, 413
covalents, 413
d’azote, 419-421
d’insertion. 413
ioniques, 413
métalliques, 413
non stecechiométriques, 413
Hypothese, 5
d’ Avogadro, 46

Incertitude dans les mesures, 11
Indium, 210
propriétés, 418

solide, sublimation, 377
Ton
configuration électronique,
251
définition, 56
formation, 56
isoélectroniques. 254
négatif, 56
polyatomiques, 65
nomenclature, 65
positif, 56
tailles. 254
Ton bismuthyle, 431
Ion cyanure
diagramme de Lewis, 272
Ion hydrure
liaisons. 320
ordre de liaison, 321
Ton nitrate
liaisons, 330, 332
structure de résonance, 330
Ion nitrosyle, 440
Ion tétrathionate, 455
Ion thiosulfate, 455
Ion triiodure
diagramme de Lewis, 276,
201, 313
liaisons, 313
structure moléculaire, 276
Ions monoatomiques. nomen-
clature, 60
Ions polyatomiques, 57
courants, nomenclature, 65
[sotope, 53
de I"uranium. 164

Joule (unité), 162
Juglon, 88

Kairomones, 293

Kaolinite, 364

Kelvin, Lord, 50

Kepler, Johannes. 7

Krypton
composés, 464
configuration électronique,

215

propriétés. 463

Lait de magnésie, 112

Laiton, composition, 359

Lanthanides, 216, 404

configuration électronique,

216

Laser, 369

Lavage, élimination du dioxyde
de soufre, 171

Leucippe, 40, 185
Lewis. G.N., 262, 269
Liaison(s)
covalente, 54, 245
covalente polaire, 245
délocalisée, 331
double. 265
énergie de, 242
hydrogene, 345
ionique, 57, 243
multiple, modéle RPEV, 291
pi (), 310. 331
polyatomiques, 57
sigma (o), 309
simple, 266
tricentrique, 414
triple, 266
types, 242
Liaisons covalentes, 54, 245
caractere partiellement
ionique, 260
énergies et réactions
chimiques, 265
orbitales, 305
théorie. 261, 268
Liaisons pi (), 310, 406
délocalisées, 331
importance, 405
Libre parcours moyen des
particules de gaz. 162
Liquides
définition, 26
en surébullition, 381
en surfusion, 381
état. 346
point d’ébullition, 380
pression de vapeur, 372
propriétés. 341. 346
vaporisation, 372
Lithium
comme agent réducteur, 410

et comportement, 229, 411

configuration électronique,
212

dans le cerveau humain, 411

diagramme des niveaux
d’énergie des orbitales
moléculaires, 322

diagramme des orbitales, 212

énergie d’hydratation, 230

fluorure de, 257

liaisons, 322

nitrure, 410

ordre de liaison, 322

oxydes, 410

propriétés, 229

réaction avec I’eau, 230

207 Interactions Lavoisier, Antoine, 6, 41, 185, Loi d’ Avogadro, 136, 159
utilisations, 463 dipdle-dipole, 344 197 Loi de Boyle-Mariotte, 136,138,
Héroult, Paul, 418 moléculaires, 342 Lepre de I’étain, 420 142
Hertz (unité), 186 Tode, 29 Lévitation magnétique, 358 Loi de Charles, 136, 142



Loi de conservation de la masse,
356, 41
Loi de Coulomb, 243
Loi d’effusion de Graham. 164
Loi de Proust, 42
Lot des gaz parfaits, 142, 150,
160
Loi des pressions partielles de
Dalton, 150, 159
Loi des proportions définies, 42
Loti des proportions multiples,
42,43
Loi naturelle, 6
Lois fondamentales de la
chimie, 41, 42
Longueur, unités, 9
Longueur de liaison. 244
et énergie de liaison, 326
et ordre de liaison, 326
et type de liaison, 326
Longueur d’onde, 186

Magnésium
configuration électronique,
213
dans I’eau dure, 416
dans le corps humain, 415
énergies d’ionisation, 219
masse volumique, 26
niveaux d’énergie dans le
cristal, 357
propriétés, 415
utilisations, 415
Magnétisme, 324
Maille(s), 348
cubique 2 faces centrées, 349,
355
cubique centrée, 349, 354
cubique simple, 349
élémentaires, 349
hexagonale, 354
Malléabilité, 57
Manganese, configuration
électronique, 214
Manometre, 135
Masse, 9
atomique, 45, 48, 80
moyenne, 81
Masse de 1a formule, 87
Masse molaire, 87-90
d’un gaz, 149
Masses relatives, 80
Masse volumique
calcul, 25, 26
définition, 25
des gaz, 149
des substances courantes, 26
Massicot, 422
Matiere
classification, 26-29
états condensés, 342. V.

liquides ; solides
états physiques, 26
nature, 188
organisation, 29
particulaire et propriétés
ondulatoires, 191
Mélanges
composition variable, 26
hétérogenes, 26, 27
homogenes, 26, 27
séparation, 26
steechiométriques, 113
Mendeleiev, Dimitri Ivanovitch,
209, 210. 225
Meénisque, 10
Mercure, 29
capillarité, 346
masse volumique, 26
point de fusion, 228
Messagers chimiques, 293
Mesures, 6
erreur fortuite, 12
erreur systématique, 12
incertitude, 10, 11
unités, 6-13
Métalloides, 227, 404
Métaux. 404
alcalino-terreux. V. métaux
alcalino-terreux
alcalins. V. métaux alcalins
caractéristiques, 57
comme agents réducteurs,
228
dans le tableau périodique, 57
dans les alliages, 359
dans les feux d’artifice, 197,
198, 199
de transition, 58, 214
énergies d’ionisation, 227
et non-métaux, 404
liaisons, 353, 356
propriétés, 57, 353, 356
réseau cubique, 354
réseau hexagonal compact,
354
structure, 353
théories, 356
Métaux alcalino-terreux, 59,
414. V. éléments du groupe
1A
importance, 414
réaction avec I’eau, 414
réactions, 414
Métaux alcalins, 59, 409. V.
éléments du groupe 1A
importance biologique, 411
oxydes, 410
production, 409
propriétés, 227, 410
réaction avec 1’eau, 230, 410
sources, 409

structure, 353
Métaux de transition, 58, 214,
215, 404
Méthane
combustion, 412
équation équilibrée, 102,
113, 115
par étapes, 265
diagramme de Lewis, 306
hybridation, 308
liaisons, 54. 306
structure, 54, 55, 261, 284,
306
Méthanol
préparation, 120
structure de Lewis. 292
structure moléculaire, 292
Meéthode du facteur de
conversion, 17
Meéthode scientifique, 4-5, 156
Meyer, Julius Lothar, 209
Micro-ondes, 187
Millikan, Robert, 50
Modele (théorie), 5, 156, 261
Modele «boules et batonnets »,
55,94
Modele des bandes, 357. V.
théorie des orbitales
moléculaires (OM)
Modele quantique de I’atome
d’hydrogene, 194
Modeles
compacts, 55
moléculaires. 103
Modification, 168
chimique, 29
physique, 27
Mole (unité), 83
détermination du nombre. 85
masse d’une, 84, 86
Molécule(s), 46
a nombre impair
d’électrons, 279
a plusieurs atomes centraux,
292
dipolaire, 248
formule chimique, 54
formule structurale, 54
liaisons, 54
modele compact, 55
modele «boules et
batonnets », 55
structure. V. structure
moléculaire
Molécules diatomiques
hétéronucléaires, liaisons,
328
homonucléaires, liaisons, 322
Moment angulaire, 194
Moment dipolaire, 248
Monoxyde d’azote. V. oxyde
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nitrique
Monoxyde de carbone, 420
diagramme de Lewis, 316,
420
empoisonnement, 420
liaisons, 317
Monoxyde de soufre, 434

Narcose & I’azote, 155
Néon, 463
configuration électronique,
213
diagramme de Lewis, 270
diagramme des orbitales, 213
isotopes, 82
Neutrons, 29, 52
charge, 52
masse, 52
Newlands, John, 209
Newton, Isaac, 7
Newton (unité), 136
Nickel, configuration
électronique. 214
Nitrates, 440
Nitrites, 443
Nitroglycérine, 433
Nitrure, 410
Neeuds, 204
Nombre d’ Avogadro, 83
Nombre de masse, 53
Nombre quantique
de spin, 207
magnétique, 203
principal, 202
secondaire ou azimutal, 203
Nombre relatif. 101
Nomenclature, 59
Non-métaux
comme agents oxydants, 228
dans le tableau périodique, 58
énergie d’ionisation, 227, 228
et métaux, 404
propriétés chimiques, 58
Notation exponentielle, 14
Noyau atomique, 52
masse volumique. 52
taille, 52
Numéro atomique, 53

Observation des planétes, 7
Observations qualitatives. 5. V.
mesures
Observations quantitatives, 5. V.
mesures
Octaves, disposition des élé-
ments, 209
Onde(s)
dans les radiations électro-
magnétiques, 186, 191
fonction d’, 200
interférence, 192
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stationnaire, 199
Opérateur. 200
Or
masse volumique, 26
Orbitales atomiques
d, 204
dans les liaisons covalentes.
305
définition, 200
dégénérées, 205
énergie, 204
£,204
formes, 204
hybrides, 307
hydrogénoides, 208
p, 204
5,204

Orbitales moléculaires, 318, 360

antiliantes, 320
liantes, 320
pi (m), 323
sigma (o), 319
Ordre de liaison, 321
et énergie de liaison, 326
et longueur de liaison, 326
Ostwald, Wilhelm, 106, 442
Oxacides
d’azote, 422
de phosphore, 445
des halogenes. 458
de soufre, 453
Oxanions, nomenclature, 64
Oxyde de béryllium, caractére
amphotere, 405, 414
Oxyde de magnésium. énergie
de formation, 259
Oxyde de phosphore(V), 445
Oxyde nitreux
préparation, 440
structure, 439
utilisations, 439
Oxyde nitrique
diagramme des niveaux
d’énergie des orbitales
moléculaires, 328
et pollution atmosphérique,
170
magnétisme, 328
ordre de liaison, 328
propriétés, 440
structure, 439
Oxydes
basiques, 414
de phosphore, 445
de soufre, 452
métaux alcalins, 409
amphoteres, 405
Oxydes d’azote, 439
nomenclature, 66
structure, 439
Oxydes de plomb, 422

Oxygene, 41, 43

abondance, 407

cases quantiques, 213

chimie. 449

configuration électronique,
213

dans I’atmosphere, 169

dans la liquéfaction de Vair,
408

dans le corps humain, 408

€élémentaire, 406

empoisonnement par, plongée
sous-marine, 155

énergie de liaison. 326

et combustion, 41

formes, 449

importance, 449

longueur de liaison, 326

magnétisme, 326

masse molaire, 109

masse volumique, 26

ordre de liaison. 326

propriétés, 448

volume molaire, 147

Ozone

dans la haute atmosphére,
169. 450

formation, 169

liaisons, 330

production, 449

propriétés, 449

résonance, 330

structures, 449

Palladium, 413
Paracelse, 40
Paramagnétisme, 324
Particules, 47
alpha (a), 50
béta (), 50
Pascal (unité), 136
Pauli, Wolfgang, 207
Pauling, Linus, 245, 262
électronégativité, 245
Pénicilline, 92
Pentachlorure de phosphore
diagramme de Lewis, 288,
313
liaisons, 313
structure moléculaire. 288
Pentoxyde de diazote
(anhydride nitrique), 442
Périodes, 59
Périodicité et structure
atomique, 219
Peroxyde
d’hydrogeéne, 410
de sodium, 410
Phase de la matiére
mobile, 28
stationnaire, 28

Phénomeéne du doublet inerte,
418
Phéromones, 2, 293
Phlogistique, 3415
Phosphate de calcium, comme
engrais. 109, 445
Phosphine, 444
diagramme de Lewis, 295
structure moléculaire, 295
Phosphore
blanc, 367, 406, 444. 446
chimie, 444
dans les engrais, 447
distances interatomiques, 368
élémentaire, 406
énergie de premiere ionisa-
tion, 220, 221
halogénures de, 447
noir, 444
oxydes et oxacides de, 445
rouge, 444
Phosphure, 444
Photographie, 457
Photon. 190
Planck, Max, 188, 193
Plomb
chimie, 422
empoisonnement, 2, 422
ions, 253
masse volumique, 26
production, 419
propriétés, 419
sources, 419
tétraéthyle. 422
utilisations, 422
Pluies acides, 171, 172, 453
Poids. définition, 9
Point critique, 383
du dioxyde de carbone, 389
de I’eaun, 382
Point d’ébullition, 378, 380
des hydrures covalents des
éléments des groupes IVA
a VIIA, 344-345
et numéro atomique, 228
et pression atmosphérique,
385
normal, 380
Point de fusion, 379
et numéro atomique, 228
normal, 380
Point triple
de ’eau, 383
du dioxyde de carbone, 389
Polarité de liaison, 247-251
Pollution atmosphérique, 170
Polonium, 448
Poly(chlorure de vinyle), 461
Potassium
configuration électronique,
214, 221

dans le corps humain, 408,
411
énergie d’hydratation, 230
propriétés, 227
réaction avec I’eau, 229
Potentiel de contact, 366
Potentiel de jonction, 366
Poudre noire, 197
Pourcentage
de rendement, 120
massique, 91-93
Précision, définition, 12
Préfixes. pour les nombres, dans
la nomenclature chimique,
66
Pression, 16
atmosphérique et point
d’ébullition, 385
critique, 383
définition, 134
de vapeur, 373
et température standard, 146
et volume, 139
partielle, 150
totale, 150
unités. 134
Pression de vapeur, 383
de I’eau, 154
des liquides, 374
des solides, 377
équilibre, 373
et température, 375
facteurs modifiants, 375
Priestley, Joseph, 40
Principe d’exclusion de Pauli,
207,212
Principe d’incertitude
d"Heisenberg, 200, 206
Principe du «aufbau», 211
et tableau périodique,
211-219
Procédé de contact, 109, 453
Procédé Frasch, 409, 451
Procédé Haber, 116, 412, 435
Procédé Hall-Héroult, 418
Procédé Ostwald, 442
Produits dans les équations
chimiques, 100
calcul des masses. 107
Propane
masse molaire, 108
réaction avec I’oxygene, 108
Proportion stcechiométrique,
116
Propriétés chimiques, 53
Protons, 29, 51
charge, 52
masse, 52
Proust, Joseph, 42
Ptolémée, 7
Puces de silicium, 387



Pyrite, 432

Quantification de I’énergie, 188

Quantité steechiométrique,
définition, 112

Quantum (quanta), 188

Quarks, 29

Quartz, structure, 407

Radiation
électromagnétique, 186
infrarouge, 187
micro-ondes, 187
ultraviolette, 187
visible, 187

Radioactivité, définition, 50

Radium
configuration électronique,

218
propriétés, 415

Radon, 445

Rapport stcechiométrique, 116

Rayon(s) atomique(s), 224
de certains atomes, 406

Rayons cathodiques, 49

Rayons gamma (%), 50

Réactif limitant, calculs en

présence. 112

Réactifs, dans une équation

chimique, 100
calcul des masses, 106

Réactions, 100
de condensation, 446
de dismutation, 459

Réactions de combustion et

oxygcne, 40

Redresseur, 366

Regle de Hund, 212

Reégle de I’ octet, 269
exceptions, 273

Regle du doublet, 269

Rendement en pourcentage
calcul, 120
définition, 120

Rendement théorique
définition. 120

Reproductibilité, 12

Réseau, 348
anomalies de, 422

Réseau cubique & faces

centrées, 354

Réseau hexagonal compact, 354

Résine échangeuse d’ions, 416

Résonance, 277, 330

Rubidium, propriétés, 227

Rutherford, Lord Erest, 51,

192

Saccharose, comme solide
moléculaire, 351
Scandium, configuration

électronique, 214
Schridinger, Edwin, 199
Sélénium, 448

découverte, 48
et cancer, 48, 448
et maladies du cceur, 48, 448
toxicité, 48
Sels, 57. V. composés ioniques
Semi-conducteurs, 364, 420
de type #, 365
de type p, 365
jonction p-n, 365
Semi-métaux, 404
Silicates, 362
Silice, 362
structure, 405
Silicium, 48, 364
abondance, 407
chimie, 405
configuration électronique,
213
dans la crofite terrestre. 407
propriétés, 406
utilisations, 407
Silicoaluminate, 364
Smog photochimique, 170, 435
Sodium
chlorure de, 55
configuration électronique,

213

dans le corps humain, 411
énergie d’hydratation, 230
énergie d’ionisation, 220
isotopes, 53

propriétés, 227, 228
réaction avec I’eau, 230

avec le chlore, 228

Solides
amorphes, 348
analyse par rayons X, 349
atomiques, 352
covalents, 360
cristallins, 348
définition, 26
ioniques, 57, 351, 368
moléculaires, 351, 367
point de fusion, 377
pression de vapeur, 373
propriétés, 341
structure, 349
types, 351, 371
Solution, 27
définition, 27
Soufre
chimie, 448
configuration électronique,
218
cyclique, 407
énergie de premicre ionisa-
tion, 220, 221
étatr d’oxydation, 435

et corps hamain. 408
masse atomique, 84
monoclinique, 452
orbitales, 314
orthorhombique, 452
oxacides, 453
oxydes, 452
sources, 448
Sous-couche électronique, 203
Sous-oxyde de carbone, 420
Spectre d’émission
continu, 193
de I’hydrogene, 193
de raies. 193
Spectrométre
de masse, 80-85
Spin de I’électron, 207
Stahl, Georg, 40
Steechiométrie. 79-123
calculs, 107
dans I’atmosphere, 169
définition, 79
historique, 40
facteur, 108
Strontium
dans les feux d’artifice, 197
propriétés, 415
Structure atomique, 45, 185
Structure des métaux, 353
Structure moléculaire, 283
bipyramidale & base triangu-
laire, 287, 288
et communication, 293
linéaire, 283, 287
octaédrique, 287, 288
plane carrée, 290
plane triangulaire, 284
prédiction, 283
pyramidale a base triangu-
lajre, 286
tétraédrique, 284, 287
théorie RPEV. 283
Structures de résonance, 278
Sublimation, 377
dans la nature, 385
Substance pure, 27
Sulfite, 453
Sulfure
de zinc, structure, 370
d’hydrogene, 455
Superoxyde(s), 410
Superphosphate de chaux. 447
Supraconductivité, 358
Surébullition, 381
Surfusion, 380
Symboles, 47, 57
Systeme international d’unités,
8
fondamental, 9
préfixes, 9
Systeme métrique, 8

Index 497

Tableau périodique, 57, 58, 216
et principe du «aufbau», 211
historique. 209
renseignements, 226
Téflon, 460
Tellure, 448
Température, 16, 21
conversion, 22-24
critique, 383
définition, 342
échelle Celsius, 21
échelle Fahrenheit, 21
échelle Kelvin. 21
signification, 161

et pression de vapeur,
373-375

et vitesse de diffusion des
gaz, 164

et volume, 158

normale du corps, 23

normale et pression, 146

unités, 21

Température et pression

normales (TPN), 146

Tension superficielle, 346

Terre, atmosphere, 169

Tétraéthylplomb, 422

Tétrafluoroéthylene, 460

Tétrafluorure de zénon
diagramme de Lewis, 290
hybridation. 315
structure moléculaire, 290

Thallium
ions, 253
propriéiés, 418

Théorie, 5, 156, 262
et planétes, 7

Théorie atomique basée sur la

mécanique ondulatoire,
199
pour les atomes polyélectro-
niques, 207
Théorie atomique de Dalton,
45
Théorie cinétique des gaz, 156
Théorie de 1a mer d’électrons,
356
Théorie de la relativité
d’Einstein. 7. 189, 190
Théorie de la répulsion des
paires d’électrons de
valence (RPEV), 283
et liaisons multiples, 291
Théorie des électrons localisés
(EL), 268
et hybridation, 308
et résonance, 278
et théorie des orbitales
moléculaires, combinai-
son, 330
résumé, 315
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Théorie des orbitales
moléculaires (OM), 318-
320
et résonarnce, 278
et théorie des électrons loca-
lisés, combinaison, 330
pour les métaux, 357
Théorie quantique, 189
Thomson, J. 1., 192
Thomson, William. 47
Thorium, découverte, 58
Titane, configuration électro-
nique, 214
Torr (unité), 135
Torricelli, Evangelista, 134, 135
Transistors, 387
de jonction, 387
Trifluorure de bore
diagramme de Lewis, 274,
284

structure moléculaire, 284
Trinitrotolueéne (TNT), 434
Trioxyde de diazote (anhydride

nitreux), 442
Trioxyde de soufre
dans les pluies acides, 453
et pollution atmosphérique,
171

propriétés, 453

réactions avec I’eau, 109

structure moléculaire, 453
Troposphére. 169
Tube 2 rayon cathodique, 47
Tungstene, point de fusion, 228

Uhlenbeck, George, 207

Unité de masse atomique, 81

Unités de mesure, 6, 7
chiffres significatifs, 14
conversions entre les

systemes. 18
systeme impérial, 8
systéme international, 8
systéme métrique, 8

Valeur exacte, 12
Vanadium, configuration
électronique, 214
Van der Waals, Johannes, 167
Vaporisation, 372
chaleur, 372
enthalpie, 372
Verre
comme solide amorphe, 348
types, 363
Viscosité, 347
Vitesse quadratique moyenne,

162
Volatilité, 27
Volume, 8, 16

et pression, 137
molaire, 146
unités, 9

Xénon
composés, 463
propriétés, 463

Zéro absolu, 140
Zinc
configuration électronique,
215
dans le corps humain, 408















