B 111 Quel est le symbole chimigue de I'élément dont le noyau d*un isatope com-
prend 18 protons et 22 neutrons?

Nous cherchons le symbole chimique d'un élément. 11 nous faut done :
= le tableau périodique,
* les rel qui lient les de protons et de neutrons au nombre de
masse A de I'isotope el au numéro atomique Z de I'élément, ¢'est-i-dire:
Z = nombre de protons
A = somme des nombres de protons et de neutrons
A - Z = nombre de neutrons

Le nombre de protons correspond au numéro atomique de 1'élément, 7. A
I"aide du tableau périodique, on cherche le symbole chimigque X de I"élément.

La somme des protons et des neutrons donne le nombre de masse, A, et |'iso-
tope est alors entiérement caractérisé par 4 X.

L'élément pour leguel le numéro atomique Z = 18 est I'argon, Le symbole chi-
migue associé au numéro atomique et au nombre de masse A = 18 + 22 = 40 corres-
pond & I'isotape 1§ Ar.

B 1.1.2 Dans quel isotope le noyau a-1-il le nombre de masse 60 avec 33 neutrons?

Comme dans 1'exercice précédent, nous cherchons le symbole chimigque com-
plet d'un élément, 5i les données sont différentes, les besoins sont identiques, i
savoir le tableau périodique et les relations qui lient les nombres de protons et de
neutrons au nombre de masse A de 1'isotope et au numéro atomique Z de I'élément.

A e du nombre de misse el du nombre de neutrons, on caleule e pombre
de protons |A— (A~ Z)= 2|, qui correspond au numéro atomiyue J'un élément
donné. Connaissant A et Z, Iisatope est complétement défini,

Selution o =

. On trowve le numéro stomigue de 1'élément Z= 60 — 33 = 27. Dans le tableau
périodique il correspond au cobalt el le noyaw élud

st celui de lisotope % Co.

1.13 Déterminer le nombre de protons, de neutrons et d’élecirans dans chacun des
atomes ou jons su Is:

C, 2Mg, 195py, 4Ca2e, SFe3+ W0Br- 1602

ith

. il cherchons 4 caractériser un certain nombre d'stomes et d'jons par leurs
particules élémentaires, A nouveau. il faut disposer du tableau périodique et des rela-
lions qui lient nombres de protons et de neulrons aux puramétres A et Z de la particule.
Dans chaque cas:
* le nombre de protons est donné par le numéro atomigue Z, trouvé dans le
tableau périodigue,
* le nombre de neutrons est donné par le terme (A - Z) ol A est le nombre de
MESSC,
* pour les atomes, le nombre d'électrons est Egul au nombre de protons Z,
* pour les ions, le nombre d'électrons doit ére corrigé par leur charge: #—
charge positive ou Z + charge négative.

[ Sotution [ B

Zxemple

Le fer occupe la 26° case du tableay périodique, son numéro atomique Z est
lone 26 qui correspond au nombre de protons du fer. Puisque |'ion considéré es|
thargé positivement, il mangue des électrons qui sont au nombre de Z - 3= 26— 3
=23, Enfin, le nombre de neutrons est donné par (A - £} = 56 - 26 = 30,

De méme:
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Extrait de

«Exercices de chimie générale»

de Friedli

1 L4 L masse de cuivre de Lo stoie de Dy Liberté i New York est de 2 5107 kg,

Quelle est ln masse otale des Electrons de cette statue?

Nous cherchons Ta masse totale d'un certmn nombre de particules Elémentai
res. Nouws devons done trouver b unitaire de eette particule et nous souvemr
qu'une mole de particules contient un rombre de particules équivalent @ la cons-
tante d"Avogadro (6.022 + 102 at mol '), Enfin, chague atome de 1'élément consi-
déré comporte un certain nombre d"électrons.

Le cuivre est caractérisé par sa masse alomigue et son numérn stomigue, cor-
respondant aussi an nombre d'Electrons gui gravitent autour de son noyau si Matome
sl nentre,

A partir de ces donndes, on caleule le nombre d'atomes concemné i 1aide de i
constante d’ Avogadro, puis le nombre tolal d'électrons.

Connaissant 1a masse d'un électron, on détermine alors Tn masse totale des
Electrons,

La masse alomigue du cuivre est de 63.5 g mol ! et son numéro atomique est
29, Le nombre d'atome de cuivre correspondant i une masse de 250 10 kg
(25 10% g) est:

6.022- 10 atomes mol ™!

2,37-10% atomes
63,5 g mol™’

2.5-10%g

Clest-d-dire:

2,37.10"ar- 29 dlectrons ™! = 6,87-10° électrons

Comme la masse d'un électron est de 9,109+ 1072 g, la masse totale des Elec-
trons de la statue est:

6871076910910 g é1”' = 6,26-10%pou 62,6k
£

1.1.5 Les principaux isotopes du krypton, leurs abondances et leurs masses atomi-
ques sont donnés ci-dessous. Combien y a-t-il d’atomes de krypton naturel dans
0003 mg de ce gaz?

Lsotope .'\l\:mdlmu: _|n||‘||i\¢'['i |
{r 03
MKr 22
WK L6
Kr 1ns
MKr 60

R 174



B 2.13 Calculer la masse de nickel contenu dans 2.5 g de sulfate de nickel hexahy
draté, NiSO, - 6H,0.

Méthodologie

Nous cherchons la masse d'un élément contenu dans une masse donnée d’un
composé. 11 nous faut done connatre le nombre de moles fgygyen: de cet Elément
dans la masse du composé m, o el pour cela, caleuler la masse molaire

M qmpose de ce dernier & I"aide du tableau périodigue.
i mmlnpm& "
Elément “Cn
Mr.:umpmé

ol ¢, est le coefficient numérique de 1"élément dans la formule du composé. Puis on
calcule la masse de I"élément Mggmem:

Mglgmem = Melement M giément

Mg COTrespondant a la masse molaire de I'élément.

La masse molaire de NiSQ, - 6H,0:
M = 58.693+32066+4-15099+6- 18015 = 26285 gmol!

Le nombre de mole de Ni dans 2.5 g de NiSO, - 6H,0:

2.5¢g

= 9,51:107 mol
262,85 g mol™!

NG
Done la masse de nickel est de:

my = 951107 mol-58.69 gmol™! = 0.558¢g

2.14 Calculer le nombre de moles de dihydrogéne contenues dans un volume de

15 litres de dihydrogéne & 25°C et 1 atm

Méthodologie
Nous cherchons un noembre de moles de gaz n, contenu dans un volume V

donné & une température T et une pression P connues. 11 suffit d”appliquer la loi des
gaz parfaits:

PV = aRT
ol R est la constante des gaz parfaits.

Nous connaissons le volume V = 15 L et nous trouvons la valeur numérigue de
R dans les tables pour les unités choisics pour P et V. Alors:

PV latm-15L
Bty = = 0,61 mol
RT 0,082 L atm K~! mol~' - 298 K

M,

B 3.1.1 Combien d’électrons une couche dont le nombre quantique principal vaut 3
peut-elle accueillir au maximum?

Méthodologic [ _—— —_—

Nous cherchons le nombre d’orbitales lié & un nombre quantique principal
donné. II faut donc se souvenir des relations qui lient le nombre quantique principal
aux 3 autres nombres quantiques:

« [estentier et compris entre O etn— 1,

* m, est entier et compris entre — 7 et +/, le nombre d’orbitales d’une
sous-couche est donc égal @ 2/ + 1,
mg est égal 4 + 1/2 et = 1/2, ¢’est-d-dire qu’une orbitale peut éire occupée
par 2 électrons de spins opposés (appariés).

Pour un nombre quantique donné, le nombre d’orbitales est done défini par
la somme des orbitales des différentes sous-couches et le nombre d’élec-
trons pour une couche donnée est le double de celui d’orbitales.

Csotion |

Comme la troisieme couche (n=3) consiste en 3 sous-couches, les valeurs
permises de ¢ sont £ =0, 1 et 2, correspondant aux sous-couches s, p et o respecti-
vement. Pour ¢ =0. il existe donc 20+ 1 =1 orbitale (s). pour £ =1, il existe
21+ 1 =3 orbitales (p) et pour £ = 2, il existe 2 - 2+ 1 = 5 orbitales (d).

Le nombre total de ces orbitales est done 1 +3 +5 =9 (n = 3%) et ces dernieres
peuvent accueillir 9 - 2 = [8 électrons (2-3%).




3.1.2 Parmi les configurations électroniques ci-dessous, qui ne cm‘respondm]_l pas a
un état fondamental, lesquelles représentent un état excité et lesquelles sont impos-
sibles (c’est-a-dire contreviennent & une loi ou un principe fondamental)?

a) 1s22s' 2p!

b) 15?252 2p° 352 3p? 342

) 1§ Do
dy  1s% 257 2p° 352 3p° 3d'0 45! 4p°

e) 157257 2p0 247

éthodologic |

Nous cherchons les configurations qui ne respectent pas les solutions de
I’équation de Schrédinger et le principe d’exclusion de Pauli. Il est donc bon de se
souvenir que les atomes ne sont pas nécessairement, & tout instant, dans un état fon-
damental. Un ou plusieurs de leurs électrons, ayant regu un supplément d’énergie
(chaleur, rayonnement...) peuvent se trouver A un niveau tel que |'énergie totale de
I'atome n’est pas minimale. Cet état, dit excité, est toujours instable. Le retour &
I"état fondamental s accompagne de I'émission d’un photon.

EoTteREE 0

Etats excités a) 1"état fondamental est 152 252,
b) I’état fondamental est 152 252 2p5 352 3pt,
d) I'état fondamental est 157 252 2p5 357 350 3910 452 4p2
Etats impossibles ¢) 3s°, 3 électrons ne peuvent occuper la méme orbitale
(principe d’exclusion de Pauli),
e) il n’existe pas de niveau 24.

3.1.3 Donner la configuration électronique des ions ci-dessous 2 1"état fondamental:
3CI-, 2Na*, M2+

Combien d’électrons célibataires chacun d’eux contient-il?

Méﬂlodologie — —

On cherche une configuration électronique d*un ion. 11 nous faut done connaiire
tout d’abord le nombre d'électrons  placer dans la structure. Le numéro atomique Z
de I"atome correspond au nombre d’8lectrons de celui-ci. Pour déterminer le nom bre
d’€lectrons d’un anion, on ajoute 4 Z le nombre de charges négatives de I"anion; pour

les cations, on soustrait le nombre de charges positives & Z.

1l s’agit ensuite de remplir les sous-couches en respectant la régle d’exclusion
de Pauli (une orbitale ne peut contenir au maximum que deux électrons, de spins
opposés) et la régle de Hund (I’arrangement le plus stable est celui correspondant
au maximum d’électrons de spins paralléles).

Le chlore correspond & Z =17 et 'anion chlorure posséde donc 17+ 1 =18
€lectrons qui, 4 I'état fondamental, se répartissent dans les orbitales

157 252 2p0 352 3p®

configuration ¢lectronique identique a celle, trés stable, de I"argon,

2 2p b p

K 2
(1] (1] [

ILe chlorure, n’ayant pas de sous-couche incompléte, n’a pas d’électron céliba-

taire dans sa configuration fondamentale. )

Le sodium correspond 4 Z = 11 et le cation Na* posséde done 11 - 1 = 10 élec-
trons qui, & I"état fondamental, se répartissent dans les orbitales

152 25% 2p®

conliguration électronique identique & celle, trés stable, du néon.

Ici encore, Na* n’ayant pas de sous-couche incompléte, il n’a pas d’électron
célibataire. o . .

Le manganése correspond & Z = 25 et son cation Mn™" posséde donc 25 - 2 = 213
¢lectrons qui, & I'état fondamental, prennent place sur les orbitales

152 257 2p0 352 3p0 450 3
3d

Iy 2s 3p 4s :
1] Moy [ O]

Celte configuration présente une stabilité remarquable parce que la sous-cou-
che 3d est & demi compléte (régle de Hund). Ce cation posséde ainsi 5 €lectrons
célibataires. ) )

Bien que 45 présente une énergie inférieure a 34, 'atome perq pTéTérenllcllc-
ment les électrons qui possedent le plus grand nombre quantique principal.

RiEMARQUE. Exceptionnellement dans cette présentation, les types d’orbitales
sont disposés selon Iordre dans lequel elles sont occupées.

1.1.4 La configuration électronique d’un atome neutre est la suivante:
Is? 2p0 35! 3p°

n)  Quel est son numéro atomique ?

b) Dans quel état de configuration cet atome se trouve-t-il ?

¢) Combien d’électrons célibataires contient-il dans cette configuration?

d)  Quelles valeurs les nombres quantiques n et £ prennent-ils pour les électrons
357

Méthodologi

Nous cherchons le numéro atomique d’un atome neatre pour lesquels le nom-
bre de protons, Z, est égal an nombre total d’électrons. Connaissant ce nombre, la

conliguration électronique i l'état Tondamental se détermine en suivant les cples de
Pauli et de Hund. La comparaison de cetle configuration avec celle proposée nous
indique I"état de I'atome. La configuration €lectronique donnée permet également
de faire le compte des électrons célibataires. Enfin, la notation des orhitales nous
donne directement les valeurs des nombres quantiques r et (.

a)

b)
c)

d)

Le nombre total d*électrons est:

2(de 1s2)+2 (de 252)+ 6 (de 2p%)+1 (de 351+ 5 (de 3pP) = 16

L'atome est neutre et Z= 16, qui correspond au soufre dont la configuration
électronique & I"état fondamental est 152 252 2p° 352 3p?,

La configuration électronique donnée comrespond denc a un état excité de
I"atome ; un électron de I orbitale 35 a passé sur une orbitale 3p.

Lorbitale 3s5 et I'une des 3 orbitales 3p sont occupées par un seul électron, La
configuration électronique donnée contient ainsi 2 électrons célibataires.

Les orbitales 3p correspondent au nombre principal 7= 3 et sont de type p,
c’est-a-dire £ = 1.



| I
v 320100 7300001 !
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et hn longueur d’onde correspondant i cette [réquence est:

i = 3108 my ! s B
710 s 4,103:-10 7 m = 410.3nm

I raie se situe dans la région visible du spectre; sa couleur est violette,

M 1.1.6 L'énergie nécessaire pour arracher 1’électron 3s du sodium correspond i
.14 eV. Calculer la longueur d’onde du rayonnement qui permet d’ioniser le sodium

Méthodologie o o
I '¢énergie 2 nécessaire pour arracher un électron & un atome est liée i la f1é
quence v du rayonnement par la relation:
E = av

. e R . _ 34 g A
. . , y . . ot /e est la constante de Planck (b =6.6261-10715). La fréquence est elle-méme
ﬁ lQﬂeU‘e est la \lonf{guellr d’onde de la quatrieme ligne de la série de Balmer du lice & la longueur d*onde A par la relation:
spectre de I'hydrogene? Dans quelle région du spectre se trouve-t-elle?

i ey e iy G
Méthodologie e — ! o=
Les raies visi éri i A B o n ;
wansition de I ,;Mb_les de 1? série de Balmer pour I'hydrogéne correspondent i la ol e est la vitesse de la lumiére dans le vide (¢ =3-10 % ms™'). En combinant ces
ansi 1c1n eI'¢ cct{on du niveaun = 3.4,50u6an=2. Nous pouvons donc calcu- deux relations, il vient:
ler la fréquence v d’une raie visible de la série de Balmer par la relation:
he
I O
v o= RelS-— E
22 u%

UFI R est la constante de Rydberg (R = 1,097-107 m™') qui, multiplice par la
vitesse de la lumiere dans le vide ¢ =310 ¥ m s, donne 3.29- 1015 51, n, est le
niveau haut d’énergie de 1’électron. o

Pour respecter les unités, £ doit étre exprimée en joules:

La longueur d'onde carrespondant A cette SihueceseraliEpa R e o E = 514eV-1,6-1071%Jev = §,224-10719]
L ¢ el
v A he 6,63-107 J5.3.108 ms~! 2.42.10°7
= - = — " = = = 242
e — ) E 8.224.10719 A2:107m = 242nm
e
La quatrieme ligne de la séri i > 2
Gl q o 15\116 de ld.s:iﬂe de Ba]\mer correspond au passage de 'électron M 3.1.7 Parmi les ions suivants, certains ont-ils le méme nombre d’électrons que
ome d’hydrogeéne du niveau n=6 4 n=2. La fréquence de cette quatrieme I"atome Ar?

raie est donc:

02 ©s M- e A2 nie mid

B 4.1.1 Laddition d’un électron & un atome de brome est accompagnée d’une €mis-
sion d’énergie alors que pour le krypton, ce procédé nécessite un apport d’énergie
externe. Utiliser les configurations électroniques de ces éléments pour expliquer le
phénoméne.

[ Méthodolozic [
Nous cherchons les critéres de stabilité des éléments et des ions. Celle d'un
atome & I’état fondamental est essentiellement liée 4 son cortége électronique. Ainsi,
les gaz rares, extrtémement stables, possédent des orbitales de valence s et p remplies.
Dans le cas de la formation d’un ion, positif ou négatif, la structure électroni-
que est medifiée. L'ion sera dautant plus stable que sa configuration électronique
se rapproche de celle d’un gaz rare.

Le brome est un halogéne dont le numéro atomique est Z = 35, correspondant &
la configuration électronique 152 252 2p0 367 3p8 34'° 457 4p°. Sa couche de valence
contient 7 électrons (452 4p”). 1’ addition d’un électron a ['atome compléte sa cou-
che externe (4s2 4p®) et s effectue avee un dégagement d’énergie, produisant I'ion
Br~ dont la configuration électronique est identique & celle du Kr. gaz rare.

Le krypton est un gaz rare de numéro atomique Z = 36 présentant une conligu-
ration électronique stable: 152 252 2p® 357 3p5 3410 447 4p°. Sa couche de valence
(452 4p%) est complete. L'addition d’un lectron constitue alors une déstabilisation:
elle doit nécessairement s”accompagner d’un apport d’énergie externe.




W 4.1.2 Expliquer pourquoi I'énergie d’ionisation des éléments de la colonne 16 est

plus faible que celle des éléments correspondants de la colonne 15.

Méthodologic [

L’ionisation d’un élément consiste i soustraire un électron de son cortege €lec-
tronique. Pour répondre & la question, nous devons estimer la stabilité de la nouvelle

conliguration ¢lectronique de ion formé i aide du prineipe de Panli et de la régle
de Hund. Nous utiliserons de préférence un diagramme orbital qui permet de micux
différencier les €lectrons d’une méme orbitale. Si la configuration devient plus sta-
ble, I'ionisation est facilitée. Dans le cas contraire, I'ionisation nécessite une éner-
gie supérieure.

Les configurations électroniques de la couche externe des éléments des colon-

nes 15 et 16 sont respectivement ns” np® et ns” ap*. Elles correspondent aux dia-
grammes orbitaux suivants:

Colonne 15
ns? I7113

Colonne 16
ns? np?

L'arrachement d’un électron nécessite de I'énergie mais cette énergie d’ionisa-
tion est plus €levée pour les éléments de la colonne 15 que pour ceux de la colonne
16. En effet, les orbitales p de la couche externe & demi remplies des éléments de la
colonne 15 (chacune des trois orbitales p est occupée par un électron célibataire)
contribue & une plus grande stabilité de la structure atomique de ces éléments (régle
de Hund).

4.1.3 Quels sont les éléments dont les ions chargés 3+ présentant les configurations
€lectroniques suivantes?

a)  [Ar]3é°

b) [XeJ4f*5d®

c) [Ne]

d) [Kir]

Meéthodologie

Connaissant les empreinies de leur ion, nous cherchons & déterminer I'identité
de quatre éléments.

Ce sont des cations formés par perte de trois électrons de valence. Les couches
externes indiquent leurs appartenances i des métaux représentatifs ou de transition.

Pour trouver leur symbole chimique, il suffit de déterminer leur numéro atomi-
que Z en dénombrant les électrons des ions proposés, additionnés des trois électrons
perdus lors de 'ionisation.

[ Sowtion [N

Les ions (a) et (b) proviennent de métaux de transition, les orbitales d et f étant
occupées. Les ions (¢) et (d) présentent la méme configuration électronique qu’un

gz rares ce sont done des métnux reprduentatits appartenant & la méme colonne
puisque leur charge est la méme.,

I atome (a) possede 18 (Ar) + 3 (3d Y 3 (o) = 24 Glectrons. Done Z = 24 ¢t
I"¢lément correspondant est le chrome (Cr, colonne 6).

I atome (b) dispose de 54 (Xe) + 14 (4./'”) +6 (5% + 3 (ion) = 77 électrons.
/=77 et I'élément est I'iridium (Ir, colonne 9).

I atome (¢) contient 10 (Ne) + 3 (ion) = 13 électrons; il occupe la 13° case du
tuhleau périodigue est correspond a I"aluminium (Al colenne 13).

linfin, 'atome (d) a 36 (Kr) + 3 (ion) = 39 électrons; ce 39° élément est
I'yurium (Y, colonne 3).

1.1.4 Les deux familles d’éléments les plus réactifs sont les halogénes et les
métaux alcalins. En quoi leur réactivité differe-t-elle?

Méthodologie

lLorsque nous nous intéressons a la réactivité d’un atome, le tableau périodique
et la premiére source de renseignements. L'aptitude des éléments pour attirer el
retenir un ou plusieurs électrons est d’autant plus forte que 1'énergie d’ionisation es
plus grande. Nous savons par ailleurs que 1'électronégativité d’un élément aug
mente qualitativement de gauche a droite et de bas en haut du tableau périodique,

Avece ces notions simples, nous pouvons comparer les éléments et en tirer leur

reactivité respective.

Les deux familles concernées occupent respectivement les colonnes 1 et 17 du
tubleau périodique et font done partie des éléments représentatifs. Leur position
excentrée dans le tableau leur confere aussi des caracteres trés marqués.

Les halogénes (colonne 17) présentent une électronégativilé importante parce que
leur cortege électronique est presque celui d’un gaz rare (colonne 18). Pour obtenir
cette configuration trés stable, il leur manque un seul électron. La réaction principale
(jue I"on attend done des membres de cette famille est de former un anion monochargé.

lLes métaux alcalins (colonne 1) présentent eux aussi un cortege électronique
proche de celui des gaz rares. Mais contrairement aux halogénes, leur couche
externe ne comporte qu’un électron. Pour acquérir la configuration trés stable des
s, ils doivent done perdre cet électron et former un cation monochargé.

I.1.5 Trouver les ions dont la configuration électronique a I"état fondamental est la

itvante :

3p 3d

Iy 25 2p 35
][] [Iegn] [ [(mIele] [Qefefeqe]

5.1.1 Citer des propriétés physiques et des propriétés chimiques qui permettent de
distinguer un métal d’un non-métal,

Meét
Les propriétés physiques sont observables par des moyens non destructifs. Ils
comprennent notamment les technigues électriques (p.ex. conductivité), thermi-
ques (p.ex. points de fusion et d’ébullition) et mécaniques (p. ex. dureté). Nous
allons donc comparer les métaux ct les non-métaux selon ces criteres.
Les propriétés chimiques sont des comportements d’un €lément par rapport &
d’autres éléments: leur réactivité. Ces paramétres sont li¢s directement a la configu-
ration électronique des éléments.

Propriétés physigues
« Les métaux sont de bons conducteurs de la chaleur et de I"électricité, con-
trairement aux non-métaux.
» Les métaux sont le plus souvent des solides aux conditions standard (sauf le
mercure), alors que les non-métaux peuvent étre solides, liquides ou gazeux

ologi

dans ces mémes conditions.
« Les métaux sont le plus souvent malléables et ductiles, contrairement aux
non-métaux.

Propriétés chimiques

* Les métaux possédent peu d’électrons de valence et, en les perdant, forment
des cations; ce sont des réducteurs et, par conséquent, ils s’oxydent. Les
non-métaux forment en général des anions par le gain d’électrons; ce sont
des oxydants qui de ce fait, se réduisent.

« Les métaux forment des oxydes & caractére basique alors que les oxydes de
non-métaux présentent un caractere acide.

e Les métaux réagissent en général avec les acides, contrairement aux
non-métaux.



5.1.2 Pourquoi I'oxygene réagit-il trés facilement avec les éléments de la deuxicme
colonne du tableau périodique ?

Méthodologie

La question est de prévoir la réactivité d’un élément. Nous savons d’une part que
les électrons de valence représentent le vecteur fondamental de toute réaction chimique.
D’autre part, la stabilité d'un atome ou d’un ion est d’autant plus grande que sa confi-
guration €lectronique est semblable & celle d’un élément de la 18° colonne (les orbitales
s et p sont completes). Ce sont done ces deux critéres que nous allons examiner.

11 s’agit d"une réaction entre un métal électropositif dont la structure électroni-
que de la couche de valence est ns® et 'oxygéne, un non-métal, donc électronégatif,
possédant six électrons de valence 257 2p*. Le transfert d’électrons s’effectue du
métal vers I'oxygene. Les deux atomes acquigrent ainsi la configuration stable d’un
gaz rare en formant respectivement un cation et un anion.

Les métaux alcalino-terreux (2° colonne du tableau périodique) forment effec-
tivement des oxydes de formule générale MO (M>*0%) par une réaction facile et le
plus souvent rapide.

5.1.3 En se basant sur sa connaissance du tableau périodique, décrire les propriétés
des €léments suivants: césium (Cs), chlore (C) et xénon (Xe).

Méthodologie

En ayant le tableau périodique sous les yeux, nous nous souvenons que les

éléments les plus électropositifs se situent dans 1’angle gauche en bas et les élé-
ments les plus électronégatifs dans I’angle opposé (a dreite en haut). En repérant
I’élément concerné sur le tableau, il nous est dés lors possible de prédire ses
propriétés principales.

Le césium se trouve dans la premiere colonne (groupe T A). T1 posséde donc un

seul électron sur sa couche de valence (65') qu’il aura tendance & perdre pour se sta-
biliser sous forme de cation Cs*. C’est donc un métal alcalin, électropositif, donc
réducteur présentant une faible énergie d’ionisation.

Le chlore occupe la deuxiéme case de la colonne 17 (groupe VII A). La confi-
euration de sa couche de valence est donc 3s? 3p° et il aura tendance & la capture
d’un électron pour compléter ’orbitale 3p pour se stabiliser en anion CI7. C’est un
non-métal caractéristique de la famille des halogénes. C’est un oxydant fort présen-
tant une grande électronégativité et une énergie d’ionisation élevée.

Le xénon est situé dans la colonne 18 (groupe VIIL A). 1l possede huit électrons
de valence (55 5p%). Sa couche électronique externe est done complete et sa

6.1.1 Qualifier la nature et la polarité des liaisons chimiques (ionique, covalente
non polaire, covalente polaire) dans les corps suivants:

HCI, NaF, C-C dans H;C—CHj;, CsCl, CO, et N,.

Méthodologie

Nous devons estimer la différence d’électronégativité des deux partenaires de
la liaison. Pour cela, un bon tableau périodique des éléments est généralement suf-
fisant.

Une différence d’électronégativité supérieure & 2 conduit, en général, 4 une
liaison de caractére ionique prédominant. Dans le cas contraire, le caractére cova-
lent ’emporte. Si les atomes sont différents (Ay # 0) et que la liaison est covalente,
un dipdle est induit.

Pour HCI, la différence d’électronégativité entre Clet Hestde 3.0 -2,1 =09,
La liaison est covalente et, les atomes &tant différents, elle est aussi polaire.

La différence d’électronégativité entre FF et Na, dans NaF, estde 4,0-09=3.1.
La liaison est donc nettement ionique comme le laisse prévoir la réaction entre un
élément de la 1™ colonne et un élément de la 17°.

La liaison entre carbone de 1'éthane est parfaitement symétrique et la diffé-
rence d’électronégativité est nulle: chaque atome de carbone est lié a trois atomes
d’hydrogéne et la liaison est done covalente et non polaire.

Comme pour NaF, la liaison entre Cs et Cl dans CsCl est nettement ionique.

La différence d’électronégativité entre O et C dans CO, estde 35-25=10.
La liaison est donc covalente et polaire puisque les atomes sont différents. Cepen-
dant, le composé CO, est non polaire. En effet, la molécule est linéaire et les
moments dipolaires des deux liaisons C-0 s’annulent.

La molécule d’azote est apolaire. La liaison N =N est covalente et non polaire
puisque les deux partenaires sont identiques.

configuration ¢lectronigue est stable, Clest un gaz rare dont I"énergie d'ionisation

est relativement élevee.

M 5.1.4 Un certain élément, X, donne lieu & la formation des composés suivants

X,0,. XH4 et XF3. A quel groupe cet élément pourrait-il appartenir?

Méthodologie

Les composés formés par les éléments sont révélateurs de leurs propri¢

ts chi
miques et par conséquent, de leur configuration €lectronique externe. Nous devons
découvrir cette derniére en nous référant aux éléments fixés & notre inconnu.

Les éléments comme le fluor ou Ioxygéne sont de bons indicateurs: tous deux

sond est

sont électronégatifs, les premiers ont tendance a capturer un €lectron, le
un des oxydants les plus forts. Leur partenaire doit donc étre moins Electronégatil
(qu'eux.

Quant a I"hydrogéne. il peut soit perdre son €lectron, soit en accepler un 1 Tt
done considérer les deux cas.

Dans X,05, chaque atome d’oxygéne a capturé deux €lectrons i I'élément X
Cclui-ci a donc perdu trois électrons par atome.

Dans XF,, chaque atome de fluor a capturé un électron & I'élément X, conlir
mant ainsi une valence de 3 pour cet élément.

Enfin, la molécule XH; est un hydrure et son existence conlirme la valence 3

de I'élément X,
Cet élément posséde donc 3 électrons de valence. Il appartient au groupe HIA
(13¢ colonne): B, Al, Ga, In, TL

6.1.2 Classer les corps CaCly, CO, H,, NH; et He par ordre croissant de leur point
d’ébullition.

Nous devons nous souvenir que les points d’ébullition des substances chimi-
ques dépendent le plus souvent des forces attractives intra- ou intermoléculaires.
Elles sont plus fortes pour les composés ioniques que pour les molécules. Dans ce
dernier cas, les forces intermoléeulaires dépendent de la masse moléculaire, de la
polarité et des liaisons quasi chimigues possibles telles que les ponts hydrogéne.
Ces forces, et par conséquent le point d’ébullition, augmentent avec la masse molé-
culaire, I"importance du moment dipolaire et le nombre de ponts hydrogéne.

CaCl, est le seul composé ionique de la série et présente certainement le point
d’ébullition le plus élevé.

Les masses moléculaires des autres corps sont Hy (2), He (4), NHsy (17) et co
(28). H, devrait étre 1’élément dont le point d’ébullition est le plus bas. Cependant,
He est monoatomique et les forces dattraction sont moins fortes: il doit done pré-
senter un point d’ébullition trés bas.

Les deux composés restants, NH; et CO, sont deux composés polaires. La diffé-
rence d’électronégativité entre N et H d’une part et entre C et O d’autre part est res-
pectivement 0.9 et 1,0 La liaison CO est donc la plus polaire et son point d’ébullition
devrait étre plus élevé que celui de NH;. Pourtant des ponts hydrogéne se créent entre
molécules d’ammoniac qui augmentent les forces de cohésion du liguide.

L ordre croissant des points d’ébullition est donc:

He < H, < CO < NH; < CaCl, :

En fait, les points d’ébullition de ces corps sont:

Corps | He H, co NH;  CaCly

PE[K] | 42 192 817 2399  >1900
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