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Chapitre

Equilibres Chimiques

I Etats physiques

Définition 1.1 (Parameétre intensif). Un parametre intensif est défini en chaque point du
systeme et est indépendant de la quantité de matiére.

Définition 1.2 (Phase). On appelle phase un milieu dans lequel les paramétres inten-
sifs varient de maniére continue. Un systéme homogene comprend une seule phase et un
systeme hétérogene en comprend plusieurs.

Définition 1.3. La matiére se rencontre sous plusieurs formes :
Cristallisé
I |

Liaisons Liaisons Liaisons Liaisons
ioniques covalentes | | moléculaires | | métalliques

Définition 1.4 (Variétés allotropiques). Des variétés allotropiques sont des corps simples
solides qui différent au niveau microscopique par l'arrangement des atomes (ex : graphite
et diamant).

IT Transformations de la matiére

Définition 1.5 (Transformation de la matiére). La transformation de la matiere est le
passage de cette matiere d’une forme physique d une autre. Les transformations de la
matiére peuvent étre classées en trois grandes familles :

(i) Transformations physiques,
(ii) Transformations chimiques,

(iii) Transformations nucléaires.

IIT Systémes physico-chimiques

Définition 1.6 (Systéme physico-chimique). On nomme systéme physico-chimique tout
ensemble de constituants de nature chimique et d’état physique définis, pouvant évoluer



CHAPITRE 1. EQUILIBRES CHIMIQUES

par une ou plusieurs transformations physiques ou chimiques. On distingue trois types de
systémes :

Apport de matiére | Apport d’énergie
Systéme ouvert Oui Out
Systéme fermé Non Out
Systéme isolé Non Non

Loi 1.7. Dans le modéle du gaz parfait, on a
PV =nRT,

ou P est la pression (Pa), V le volume (m3), n la quantité de matiére (mol), T la
température (K), et R est la constante des gaz parfaits :

R=8,31J-K ' mol !

On peut appliquer cette loi d chaque constituant gazeur A; d’un mélange, en remplacant
P par la pression partielle P;, et n par la quantité de matiére n; de A;.

Définition 1.8 (Fraction molaire). La fraction molaire z; d’un gaz A; est donnée par

n; P;

Ntotal Piotal

T; =

Définition 1.9 (Densité d'un gaz). La densité d d’un gaz est donnée par

d_@:Mgaz

- M
Pair M yir

avec Myir = 29g - mol ™!,

IV Transformations chimiques

Définition 1.10. Certaines réactions chimiques peuvent étre considérées comme totales.

On note alors —— . De trés nombreuses réactions ne sont pas totales. On note alors

_\
~——— -

Exemple 1.11. 0=2H,0 —2H, — Oy, ou 2H, + Oy — 2H,0, est une réaction totale.
Au contraire, 0=2HI — H, — 1,, ou Hy + I, == 2HI, n’est pas une réaction totale.

V Relation de Guldberg et Waage

Définition 1.12 (Activité). L’activité a; d’un composé chimique A; est une grandeur
sans dimension.

(i) Pour un gaz, a; = %, ou P; est la pression partielle et Py = 1bar.

(ii) Pour un solvant ou un précipité a l’équilibre en phase liquide ou un corps condensé
pur, a; = 1.

[Ad]
co

(iii) Pour un soluté a l'équilibre en phase liquide, a; = avec ¢g = 1mol-L~! si

[A;] <0,1mol-L7L.



CHAPITRE 1. EQUILIBRES CHIMIQUES

Loi 1.13 (Loi d’action de masse). On considére l’équation chimique 0 = >, v;A;, avec
v; le coefficient steechiométrique algébrique de l’espéce A;. La constante d’équilibre K est

définie par
K= H (ai7eq)l/i N
i
avec G eq Uactivité chimique de A; a Uéquilibre. Alors K est une grandeur sans dimension
qui ne dépend que de la température.

Définition 1.14 (Quotient de réaction). On définit le quotient de réaction Q par
Q= H a;’.
i

Propriété 1.15. (i) Si Q = K, alors le systéme est a l’équilibre.

(ii) Si Q < K, alors le systéme évoluera dans le sens direct ( — ) : augmentation de
la quantité de produit.

(iii) 97 Q > K, alors le systéme évoluera dans le sens indirect ( <—— ) : diminution de
la quantité de produit.

Définition 1.16. On pose pK = —log K.

VI Déplacements d’équilibre

Loi 1.17 (Loi de Le Chatelier). Si une perturbation est apportée a un systéme en équilibre,
I’équilibre se déplace de fagon a s’opposer a la perturbation.



Chapitre

Cinétique Chimique

I Généralités
On considere une réaction chimique dont le bilan s’écrit

Définition 2.1 (Variation du degré d’avancement). La variation du degré d’avancement
d¢ est définie par

dn; dn/

dg = = 4 T

V; v;

Définition 2.2 (Vitesse de transformation). La vitesse de transformation wy (en mol -s~!)

d’une substance X est donnée par
dnx
wx = ———.
T

Définition 2.3 (Vitesse volumique). La vitesse volumique de transformation vy (en
mol - L~ -s7!) d’une substance X est

_ wx _ d[X]
=Y T Ta

C’est une grandeur intensive, contrairement a la vitesse de transformation.

Définition 2.4 (Vitesse de formation, de disparition). La vitesse de formation d’un pro-

, . . . . d[A’ . . s
duit Al est égale d sa vitesse volumique : VpAr = [dt’]. La vitesse de disparition d’un
i)
réactif A; est lopposé de sa vitesse volumique : vg A, = —%.

IT Loi de vitesse

Définition 2.5 (Vitesse de réaction). La vitesse (volumique) de réaction v est définie par

1 d¢ 1 d[Ai]_+1 d[A]]

YTy ae T Ty v dt

)



CHAPITRE 2. CINETIQUE CHIMIQUE

Définition 2.6 (Ordre d’une réaction). On dit qu’une réaction admet un ordre lorsque
sa loi de vitesse peut s’écrire sous la forme

v = k H[Az‘]ai,

ot oy est 'ordre partiel du constituant A;. La somme des ordres partiels est appelée ordre
global : a = 3", a;. k est la constante cinétique de réaction et s’exprime en s=1 - (mol - Lfl)(l_a).

IIT Loi d’Arrhénius

Loi 2.7 (Loi d’Arrhénius). Dans la plupart des réactions, k augmente avec la température
suivant la loi d’Arrhénius (établie de maniére empirique) :

Ena
k:koexp(— M )

RT

ol ko est le facteur pré-exponentiel de méme dimension que k, R = 8,31J - K~ - mol !,
T est la température (K) et Eyr, 'énergie d’activation molaire de la réaction (J-mol~!),
i.e. la barriére énergétique que les réactifs doivent franchir pour que la réaction se produise.



Chapitre

Structure Electronique de I’Atome

I Niveaux d’énergie de ’atome

Le spectre de raies d’émission et son complémentaire le spectre d’absorption de raies
d’un gaz font apparaitre des raies a des valeurs bien précises, ce qui méne a I'idée que les
énergies d’une espece chimique sont quantifiées.

En 1900, Max Planck postule que ’énergie ne peut s’échanger que par paquets appelés
quanta. En 1905, Albert Einstein postule que ces quanta d’énergie sont portés par des
particules de masse nulle, appelés photons, et dont 1’énergie est donnée par
_he

E=h
YT

Loi 3.1 (Postulats de Bohr).
(i) Un atome ne peut subir que des variations quantifiées d’énergie.

(ii) Un atome ne peut exister de fagon stable qu’a certains niveaux d’énergie électro-
nique.

(iii) Lorsqu’un atome effectue une transition le conduisant a descendre d’un ou plusieurs
niveaux d’énergie, un photon est émis.

(iv) Lorsqu’un photon est absorbé, l’atome effectue une transition le conduisant a mon-
ter d’un ou plusieurs niveaux d’énergie.

II Modele quantique d’un atome hydrogénoide

I1.1 Spectre de ’atome d’hydrogéne
Définition 3.2 (Séries de Balmer, de Lyman et de Paschen). Plusieurs scientifiques ont
étudié les raies spectrales de I'’hydrogene.

(i) La série de raies correspondant au domaine de l'ultraviolet est appelée série de
Lyman.

(ii) Celle correspondant au domaine du visible est appelée série de Balmer.

(iii) Celle correspondant au domaine de linfrarouge est appelée série de Paschen.



CHAPITRE 3. STRUCTURE ELECTRONIQUE DE L’ATOME

Loi 3.3 (Formule de Ritz). Rydberg et Ritz ont monté expérimentalement que les longueurs
d’onde de toutes les raies spectrales de Uhydrogéne peuvent s’écrire sous la forme

1 1 1
=R (e 5a):

oun etp sont des entiers et Ry = 1,09-10"m™"! est la constante de Rydberg.

I1.2 Modéles de ’atome

Loi 3.4 (Modele de Rutherford). Selon le modeéle de Rutherford (1911), I’atome est consti-
tué d’un noyau chargé positivement autour duquel tournent les électrons, tels les planétes
autour du Soleil.

Loi 3.5 (Modele de Bohr). Selon le modele de Bohr (1913), les électrons ne peuvent
occuper que certaines orbites quantifiées. Les électrons peuvent passer d’une orbite a une
autre en émettant ou en absorbant une certaine longueur d’onde de la lumiére.

I1.3 Niveaux d’énergie de ’atome d’hydrogéne

Définition 3.6 (Niveaux d’énergie). L’électron présente une infinité de niveauzr d’énergie :

(i) Le niveau d’énergie le plus bas &1 est le niveau fondamental de [’atome d’hydrogéne.
C’est l’état le plus stable.

(ii) Pour n > 2, le niveau d’énergie &, est le (n — 1)-iéme niveau excité.
(iii) Lorsque n — 00, on a Eo = 0; lélectron est alors libre. L’énergie d’ionisation &;
est donnée par £ = Exo — &1.

Ceci permet d’expliquer les séries de raies spectrales de I’hydrogene :

(i) Lorsque la transition électronique aboutit sur le niveau &;, c’est la série de Lyman.
(ii) Lorsqu’elle aboutit sur le niveau &, c’est la série de Balmer.
(iii) Lorsqu’elle aboutit sur le niveau &3, c’est la série de Paschen.

Et on retrouve ainsi la formule de Ritz :
1_6& (1 1)
A he\n?2 p?)’
I1.4 Notions de physique quantique

La physique quantique permet de justifier la quantification de 1’énergie.

Définition 3.7 (Fonction d’onde). L’état d’un électron est caractérisé par sa fonction
d’onde V(z,y, z,t), qui est une grandeur complexe. |¥|? représente une densité de proba-
bilité :

_dpP

AV

+oo —+00 —+00
/ / / |¥% dz dy dz = 1.

Loi 3.8 (Equation de Schrédinger). L’évolution de W est régie par I’équation de Schro-
dinger :

v

On doit donc avoir

HU = EY,

ot I’Hamiltonien H est un opérateur et [’énergie E est un scalaire.
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CHAPITRE 3. STRUCTURE ELECTRONIQUE DE L’ATOME

L’équation de Schrédinger pour I’atome d’hydrogene est :

h? (592\11 52y 82\11> ez 1

0 T o T 0 L. = EV.

8Sm2m dmeg T

énergie cinétique énergie potentielle

Cette équation traduit la conservation de I’énergie du systeme.

La résolution de cette équation donne les valeurs de I’énergie du systeme ; on obtient
met 1

“shE

L’entier n est appelé nombre quantique principal. ¥ est paramétrée par deux autres entiers :

£, le nombre quantique azimuthal, et m, le nombre quantique magnétique. Les nombres
quantiques sont soumis a trois inégalités :

En =

O0<n
0<l<n
L <m</

Chaque triplet (n, ¢, m) définit un état du systéme (une fonction d’onde particuliere).

I1.5 Orbitales atomiques

Une orbitale atomique (ou case quantique) est définie par les nombres quantiques (n, £, m)
et correspond donc a une solution de I’équation de Schrédinger. La distance moyenne de
I’électron par rapport au noyau est donnée par

Tn = CL()?’LQ7

egh?
Tme2 "

avec ag =

Notation 3.9. Pour désigner plus facilement une orbitale ou un état de l’électron, une
notation symbolique est utilisée. n est désigné par un chiffre, £ par une lettre (s pour £ =0
(sharp), p pour £ = 1 (principal), d pour £ = 2 (diffuse), f pour £ = 3, etc.) et la valeur
de m est en indice.

Exemple 3.10. On notera par exemple 2p* pour signifier que quatre électrons se situent
dans les orbitales 2p ((n,¢) = (2,1) et m € [-1,1]).

III Atomes polyélectroniques

II1.1 Equation de Schrédinger

Comme pour '’hydrogene, il est possible de modéliser pour des atomes polyélectroniques
le mouvement des électrons en prenant en compte la répulsion électronique dans I’équation
de Schrédinger, qui devient alors mathématiquement tres compliquée. Un modele simple
consiste a considérer chaque électron comme subissant un effet de répulsion moyen des
autres électrons. On peut alors montrer que les orbitales atomiques de 1’hydrogene sont
aussi valables pour les atomes polyélectroniques, et I’énergie du n-iéme niveau est alors

donnée par
2
5n =27 o
n

ol Z est le numéro atomique et & = —13,6¢€V.
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CHAPITRE 3. STRUCTURE ELECTRONIQUE DE L’ATOME

II1.2 Spin de ’électron

Certains faits expérimentaux montrent que la description des atomes au moyen de
(n, ¢, m) est incomplete, et qu'il est nécessaire de prendre en compte un quatriéme nombre
quantique, le spin, qui peut valoir i%. C’est pourquoi on peut trouver deux électrons dans
une méme orbitale.

II1.3 Configuration électronique des atomes dans leur état fondamental

Loi 3.11 (Principe de stabilité). Les électrons vont se placer le plus prés possible du noyau,
dans les orbitales de plus basses énergies. L’atome sera dans son état fondamental et sa
stabilité sera maximale.

Loi 3.12 (Principe de Pauli). Dans un atome, chaque électron doit posséder un jeu de
quatre nombres quantiques différents. Par conséquent, une orbitale définie par (n,f, m) ne
peut contenir que deux électrons au maximum, qui différent par leur spin.

Loi 3.13 (Reégle de Klechkowski). L’énergie des orbitales atomiques dans un atome poly-
électronique croit selon la fonction (n+¥). Lorsque (n+¥) est identique pour deux orbitales,
I’énergie croit selon n.

Loi 3.14 (Regle de Hund). Quand un niveau d’électron est dégénéré et que le nombre
d’électrons n’est pas suffisant pour saturer ce niveau, l’état de plus basse énergie est obtenu
en utilisant le mazximum d’orbitales.

Vocabulaire 3.15. Un électron est dit célibataire lorsqu’il est seul dans une orbitale.
Deuz électrons sont dits appariés lorsqu’ils appartiennent d une orbitale et ne différent
que par leur spin.

Exemple 3.16. Pour déterminer la structure électronique d’un atome, on remplit pro-
gressivement les différentes couches électroniques par ordre d’énergie croissante.

(i) Pour l'ozygéne (Z = 8), on obtient 152 252 2p*.
(ii) Pour le calcium (Z = 20), on obtient 152 252 2p5 352 3pb 452,

IV Classification périodique

IV.1 Electrons de cceur, électrons de valence

Définition 3.17 (Electrons de ceeurs). Les électrons occupant les orbitales d’énergies les
plus basses sont dits électrons de coeur.

Définition 3.18 (Electrons de valence). Les électrons occupant les orbitales d’énergies les
plus hautes sont dits électrons de valence ou électrons externes.

Ce sont les électrons de valence qui déterminent les propriétés chimiques des atomes.

IV.2 Structure de la classification

Dans la classification périodique, les éléments sont classés par numéro atomique Z crois-
sant. Les lignes horizontales sont appelées périodes; les colonnes verticales correspondent
a des familles. Les éléments d’une méme famille posseédent une configuration électronique
identique de leur couche externe.



CHAPITRE 3. STRUCTURE ELECTRONIQUE DE L’ATOME

11A 18 VIIIA
1 1om 2 a0025

1 He

211A IBIA  14IVA  I5VA I6VIA  I7VIA [

Glium
1 oom 5 w6 on|7 won |8 G |9 wmow |10 am

2 Be B C N (0] F Ne
Béryllium_| Bore Carbone Azote Oxygine Fluor Néon
12 s T3 a0 | 14 avow | 15 90071 [ 16 52000 [ 17 om0 | 18 avois

3 Mg Al Si P S Cl1 Ar
Vumenn| 3WA 4IVB 5VB  6VIB 7VIB  8VIIB OVIIB 10VIB 1118 1208 | N T
20 4007 [ 21 40056 [ 22 arser [ 23 50902 | 24 srees [ 25 54938 [ 26 sosas [ 27 ssess [ 28 sseos [ 29 essu6 [ 30 6530 | BL eor2s [ 32 r26e |33 7 34 7596 | 35 7001 [ 36 sas

4 Ca | Sc Ti v Cr | Mn | Fe Co | Ni | Cu | Zn | Ga | Ge | As Se Br | Kr
Caleium | Scandiom | _Titane | Vanadinm | Chrome | Manganise For Cobalt Nickel Cuivre. Zine Gallim _| Germanium | Arsenic | Séténium | Brome Krypton
38 70|39 sow |40 s | A1 oo |42 950143 o0 |44 1007 |45 oo |46 wnm | 47 wis |48 inar |49 1w |50 nsri |51 i |52 120 |53 10 |54 wim

5 Sr Y Zr Nb | Mo | Tc Ru | Rh | Pd | Ag | Cd In Sn Sb Te I Xe
Strontium | Yetrium | Zirconium | Niobium _| Molybdine | Technétium | Ruthénium | Rhodinm | Palladium | _Argent | Cadmium | _Indium Etain__| Antimoine | Tellue Tode Xeénon
56 1m0 | 5771 |72 1| 73 woss | 74 15351 [ 75 isoar | 76 w05 |77 19205 | 78 vsos | 79 o7 | 80 20050 | BL aoias | 82 a2 | 83 s |84 aw |85 0|86

6 Ba | LaLu | Hf | Ta W | Re | Os Ir Pt | Au | Hg | Tl Pb Bi Po | At | Rn
Baryum Lanthanide | Hafnium Tantale Tungsténe Rhénium Osmium Iridium Platine Or Mercure Thallium Plomb Bismuth Polonium Astate Radon
88 20| 89-103 | 104 201|105 22| 106 200|107 201|108 27| 109 2w [ 110 o | 111 2w | 112 20| 118 o [114 29| 116 2 [116 25| 117 22 | 118 200

7 Ra | AcLr | Rf | Db Sg Bh Hs | Mt Ds Rg | Cn | Uut | F1 |Uup| Lv | Uus | Uuo
Radium Actinide Dubnium Seaborgium Bohrium Hassium Meitnérinm | Roentgenium| Copernicium | Ununtrinm Flérovium Liv 1sep Ununoctium
57 13891 | 58 11012 | 59 11001 | 60 14424 [ 61 165 | 62 15036 [ 63 15196 | 64 15725 [ 65 15893 | 66 16250 [ 67 16103 [ 68 16726 [ 69 16803 [ TO 17304 [ TL 1o

La Ce Pr Nd | Pm | Sm | Eu | Gd | Tb | Dy | Ho Er | Tm | Yb Lu

Lanthane Cérium Praséodyme Néodyme Prométhénm | Samarium Europium Gadolinium Terbium Dysprosium Holmium Erbium Thulium Ytterbium Lutécium
89  27[90 23201 [ 91 23104 [ 92 23303 | 93 237|194 21| 95 213 | 96 27 (97 27 [ 98 21|99 252 {100 257 [ 101 258 | 102 250 | 103 262

Ac Th Pa U Np | Pu | Am | Cm | Bk Cf Es Fm | Md | No Lr
Actinium Thorium Protactinium| _ Uranium Neptunium Plutonium Américium Curium Berkélium_ Californium_| Einsteinium Fermium Mendélévium| Nobélium Lawrencium

La classification périodique des éléments

IV.3 Périodicité des propriétés atomiques

Propriété 3.19. Le rayon atomique Rjy; diminue en traversant une période de gauche d
droite et augmente en descendant dans un groupe.

Propriété 3.20. L’énergie d’ionisation augmente en traversant une période de gauche a
droite et diminue en descendant dans un groupe.

Propriété 3.21. L’électronégativité x (i.e. la tendance que posséde un élément d atti-
rer un électron) augmente en traversant une période de gauche a droite et diminue en
descendant dans un groupe.
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Chapitre

Molécules et Solvants

I Description des molécules

I.1 Liaison covalente

Définition 4.1 (Liaison covalente). Une liaison covalente est le partage d’une paire d’élec-
trons par deuz atomes. Il existe deux types de liaisons covalentes :

(i) Covalence proprement dite. A—B. Cela signifie que A et B apportent chacun un
électron de valence.

(ii) Covalence par coordination (liaison dative). A<—B. Cela signifie que A a une case
vide, et B apporte deux électrons de valence.

Remarque 4.2. [l existe d’autres liaisons chimiques, par exemple la liaison métallique
ou la liaison ionique.

I.2 Regle de 'octet

Loi 4.3 (Reégle de 'octet). Les atomes d’une molécule partagent autant de doublets d’élec-
trons qu’il est nécessaire pour que leur couche externe ait huit électrons.

Remarque 4.4. Cette régle n’est valable que pour les périodes 2 et 3 et, méme pour ces
périodes, il y a des exceptions.

1.3 Notation de Lewis
Loi 4.5. Le nombre de liaisons covalentes qu’un atome peut former est lié au nombre

d’électrons qui sont nécessaires a la réalisation de [’octet.

En notation de Lewis, on représente, en plus des liaisons covalentes, les doublets non
liants par des barres autour des atomes.

Exemple 4.6. (i) Ny. |[N=NJ.
(i) HC10. H—O-CI|.

11



CHAPITRE 4. MOLECULES ET SOLVANTS

I.4 Polarisation des molécules

Lorsque les atomes A et B qui participent & une liaison A—B présentent des électronéga-
tivités différentes, le doublet d’électrons sera plus attiré vers 1’élément le plus électronégatif
et la liaison sera dite polarisée.

Définition 4.7 (Moment dipolaire). On appelle O_ et Oy les barycentres respectifs des
charges négatives et positives, Q4 la charge totale positive, et

5 e pour une liaison dative
0 pour une liaison non polarisée (xao = xB)

Le moment dipolaire p est alors défini par
—
p=Q+0_04 =46BA.
p s’exprime en C-m ou en Debye (D), avec 1D = 3,33-10730C - m.

Remarque 4.8. Le moment dipolaire est parfois noté [i plutét que p.

1.5 Forces intermoléculaires

La polarisation des molécules engendre des interactions, dites forces de Van der Waals.

IT Les solvants moléculaires

IT.1 Caractérisation

Un solvant est caractérisé par plusieurs propriétés :
(i) Le moment dipolaire p a un effet ionisant sur le soluté.

(ii) La permittivité relative e, a un effet dispersant sur le soluté. En effet, les forces
électrostatiques dans le solvant et dans le vide sont reliées par Fiolvant = éFvide,
avec £, > 1.

(iii) Le caractére protique favorise les liaisons hydrogenes.

11.2 Applications

Exemple 4.9. L’eau est un solvant caractérisé par p = 1,85D, &, = 80 et un caractére
protique important.

Définition 4.10 (Miscibilité). On dit que deux solvants sont miscibles si leur mélange
constitue une phase homogéne. Deux liquides peuvent étre totalement miscibles, partielle-
ment miscibles ou non miscibles.

Plusieurs critéres permettent de choisir un solvant :

(i) Les espéces chimiques polaires sont trés solubles dans les solvants polaires (ex :HCl
dans H,0).

(ii) Au contraire, les especes chimiques apolaires sont peu solubles dans I’eau.
(iii) Les espéces chimiques protiques sont trés solubles dans les solvants protiques.

(iv) Les especes chimiques apolaires se dissolvent bien dans les solvants apolaires.
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Chapitre

Organisation de la Matiere Condensée

I Notions de cristallographie

I.1 Définitions

Définition 5.1 (Cristal). Un cristal est un arrangement d’ions, d’atomes ou de molécules
périodique dans les trois dimensions de [’espace.

Vocabulaire 5.2 (Maille). Un cristal peut étre décrit par translation suivant trois di-
rections de référence d’une partie appelée maille. La plus petite partie est appelée maille
simple par opposition a maille multiple.

Remarque 5.3. A trois dimensions, une maille peut étre représentée par un parallélépi-
péde décrit par siz paramétres (trois longueurs et trois angles).

Vocabulaire 5.4 (Réseau). On appelle réseau une infinité de points se déduisant les uns
des autres par translation du type ud@ + vb + wé, avec (u,v,w) € Z3.

Vocabulaire 5.5 (Noeud). On appelle nceud tout point appartenant au réseau.

I.2 Caractéristiques d’un cristal

Définition 5.6 (Coordinence). La coordinence d’un cristal est le nombre de plus proches
voisins de chaque neud. Elle se note entre crochets.

Définition 5.7 (Masse volumique). La masse volumique p d’un cristal est donnée par

masse d’une maille masse d’un motif X nombre de motifs par maille

volume d’une maille volume d’une maille

1.3 Exemple du cubique simple

En notant a la longueur d’une aréte, les caractéristiques du cubique simple sont les
suivantes :
(i) Volume de la maille élémentaire : a3.
(ii) Nombre de motifs par maille : 1.
(iii) Coordinence : [6].
)

(iv) Distance entre plus proches voisins : a.

13



CHAPITRE 5. ORGANISATION DE LA MATIERE CONDENSEE

Cubique simple

(v) Nombre de seconds voisins : 12.

(vi) Distance entre seconds voisins : av/2.

Remarque 5.8. Pour compter les voisins, on peut raisonner en termes de coordonnées.
Trouver un plus proche voisin correspond a ajouter £a a une coordonnée, donc le nombre
de plus proches voisins dans le cas du cubique simple est 2' - (i’) = 6. Trouver un second

voisin correspond de méme d changer deux coordonnées, donc le nombre de seconds voisins
est 22 (3) = 12.

II Cas des cristaux métalliques

I1.1 Description générale

Un cristal métallique est composé d’une succession de noyaux d’atomes métalliques
positifs entourés d’électrons. La cohésion est assurée par l'attraction entre les noyaux
positifs et les électrons environnants. Dans un solide ou composé métallique, chaque atome
cede ses électrons de valence a tous les atomes du cristal métallique.

On assimile les atomes métalliques a des sphéres dures de rayon R : c’est le modéle des
sphéres dures.
Définition 5.9 (Compacité). La compacité C' d’un cristal métallique est définie par

volume des spheres  volume d’une sphere X nombre de motifs par maille

volume total volume d’une maille

La compacité maximale est celle du CFC (cubique a faces centrées), pour lequel on a
C =0,74.

I1.2 Empilement CFC (cubique a faces centrées)

On note a la longueur d’une arréte, R le rayon d’une sphére dure; on a ici 4R = av/2.
Les caractéristiques du cubique da faces centrées sont alors les suivantes :

(i) Volume de la maille élémentaire : a>.

(ii) Nombre de motifs par maille : 4.
)

)

(v) Compacité : ﬁ =0, 74.

Remarque 5.10. Pour déterminer le nombre de motifs par maille, on remarque que les
huit sommets du cube sont chacun partagés entre huit mailles; les siz autres motifs sont
chacun partagés entre deux mailles. Le nombre de motifs par maille est alors % + g =4.

(iii) Coordinence : [12].

Distance entre plus proches voisins : 2R = %

(iv
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CHAPITRE 5. ORGANISATION DE LA MATIERE CONDENSEE

Cubique a faces centrées (verticalement, les longueurs ont été doublées)

I1.3 Sites cristallographiques du CFC

L’empilement des atomes laisse apparaitre des zones non occupées, dites sites intersti-
tiels.

Définition 5.11 (Site tétraédrique ou octaédrique). On appelle site tétraédrique un site
interstitiel placé au centre d’un tétraédre de sphéres. De méme, un site octaédrique est un
site placé au centre d’un octaédre de sphéres.

Définition 5.12 (Rayon d’un site interstitiel). On appelle rayon d’un site interstitiel le
rayon de la plus grosse sphére que 'on puisse placer dans ce site sans déformer ’empile-
ment.

CFC avec mise en évidence d’'un tétraedre de spheres (a gauche) et d’un octaedre de
sphéres (& droite)

Les sites tétraédrique et octaédrique ont les caractéristiques suivantes :

Site tétraédrique Site octaédrique

Nombre de

sites par maille

Rayon d’un R(/3-1)=0,22R | R(V2—1) = 0,41R

site

8 4
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IIT Autres structures

III.1 Les cristaux ioniques

Un cristal ionique est composé d’une succession d’ions positifs et négatifs formant un
réseau. Le cristal est électriquement neutre. Les ions les plus petits viennent occuper les
sites interstitiels du réseau hote constitué par les ions les plus gros. Le réseau hote n’est
jamais compact (contrairement aux cristaux métalliques).

Exemple 5.13. Le cristal de chlorure de sodium NaCl est composé d’un réseau d’ions
Cl™ formant une structure CFC'; les ions Nat sont situés dans les sites octaédriques.
III.2 Les cristaux covalents

Un cristal covalent est un cristal dans lequel des atomes sont unis par des liaisons
covalentes : un tel cristal constitue une macromolécule.

Exemple 5.14. Le diamant est un cristal covalent : les atomes de carbones forment une
structure CFC ot la moitié des sites tétraédriques sont occupés par d’autres atomes de
carbone.

ITI1.3 Les cristaux moléculaires

Dans un cristal moléculaire, la cohésion provient d’interactions électrostatiques dipole-
dipole.

Exemple 5.15. La glace est un cristal moléculaire.
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Chapitre

Equilibres Acido-Basiques

L’eau pure conduit légerement le courant électrique par suite de I’autoprotolyse de l’eau :
2H,0 == H;0" + HO .

Définition 6.1 (Produit ionique de l'eau). On associe d la réaction d’autoprotolyse de
l’eau une constante d’équilibre appelée produit ionique de I'eau :

K. = [H;0"] - [HO].
On note de plus pK, = —log K. A 25%C, on a pK, = 14.

Définition 6.2 (pH). On définit le pH par pH = —log (aH30+), ot ay,ot est Pactivité
de H;O". Pour [H;07] < 0,1mol - L™, on a pH = —log[H;0™"].
Vocabulaire 6.3. On distingue plusieurs types de solutions :
(i) Acides si [H;0T] > [HO ], donc pH < 7 pour © = 25§C,
(ii) Neutres si [H;0"] = [HO ], donc pH = 7 pour © = 257C,
(iii) Basiques si [H;0™] < [HO ], done pH > 7 pour © = 257C.

Selon la théorie de Brgnsted, une espéce chimique HA est acide si elle peut céder un
proton HT ; une espéce chimique A~ est basique si elle peut capter un proton HT. On a
alors : HA=A~ + H™. On peut alors définir le couple acide-base HA/A ™.

Remarque 6.4. Certaines substances, comme Hy0, peuvent se comporter comme un
acide ou comme une base. De telles substances sont dites amphoteres.

Si A~ réagit totalement dans l’eau, on dit que A~ est une base forte (dans I'eau). De
méme, si HA réagit totalement dans ’eau, on dit que HA est un acide fort. Si par contre
HA et A~ ont des réactions limitées avec ’eau, on dit que HA est un acide faible et A~
une base faible.

Définition 6.5 (Constante d’acidité). On considére un équilibre chimique entre un acide
faible HA et l'eau :
HAag) +H200) == Aqaq) + H30q).
A cet équilibre est associée une constante d’équilibre, appelée constante d’acidité :
+1 . TA-
K, — 15071 [A]
[HA]
On note de plus pK, = —log K.
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CHAPITRE 6. EQUILIBRES ACIDO-BASIQUES

On a donc AT
pH = pKa +10g m

Ainsi, HA prédomine lorsque pH < pK, ; et A~ prédomine lorsque pH > pK,.

On remarque de plus que plus la valeur de K, est élevée, plus l'acide est fort et plus sa
base conjuguée est faible.

Méthode 6.6 (Regle du gamma). On considére la réaction acido-basique HA + B~ ——

A~ +HB, de constante de réaction K = {ﬁ;}}[{g]ﬂ = gz; , d’ou pK = pK, p —pK, 4. Pour

déterminer avancement de la réaction, on utilise la régle du gamma : on trace un axe
vertical de pH, sur lequel on place pK, 4 et pK, g, et on note chaque espéce chimique
dans sa zone de prédominance. On entoure les espéces introduites dans le bécher; si elles
ne sont pas dans la méme zone de prédominance, on peut tracer un gamma partant des
especes introduites vers les produits donc pK > 0, sinon on ne peut pas tracer de gamma
donc pK < 0.

Définition 6.7 (Polyacide). Un polyacide est un acide qui a plus d’un proton HT par
molécule.

Les polyacides possedent donc plusieurs constantes d’acidité. On remarque que la constante
d’acidité de la premieére ionisation est beaucoup plus grande que celle de la deuxieme io-
nisation.

Définition 6.8 (Réaction prépondérante). Une réaction est dite prépondérante quand ses
produits sont majoritaires devant ceux des autres réactions possibles.

Méthode 6.9 (Méthode de la réaction prépondérante). La méthode suivante permet de
déterminer facilement la composition d’un mélange acido-basique :
(i) Faire la liste de toutes les espéces présentes.

(ii) Faire un diagramme de pH, écrire les couples présents et entourer les espéces pré-
sentes.

(iii) Ecrire la réaction entre Uacide le plus fort et la base la plus forte et calculer sa
constante ; c’est la réaction prépondérante.

(iv) Déterminer les concentrations des produits et des réactifs en ne tenant compte que
de cette réaction.

(v) Faire un nouveau bilan des espéces et éventuellement reprendre les deux derniéres
étapes.

(vi) Afin de valider le résultat, vérifier les approximations faites.
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Chapitre

Equilibres de Précipitation

Par dissolution progressive d’'un composé ionique dans I’eau, on finit par atteindre 1’état
de saturation de l’eau par ce composé. Avant saturation, le composé se dissout intégra-
lement. Apres saturation, toute adjonction du composé a la solution ne conduit plus a
sa dissolution mais a son accumulation & 1’état solide au fond du récipient. Nous sommes
alors dans un état d’équilibre entre une phase solide et une phase dissoute :

_ (Pt q-
Cxy (9=XClag) + YA (-
Définition 7.1 (Produit de solubilité). La constante de cet équilibre s’appelle produit de
solubilité : .
K, = {Cpﬂ AT

Avant saturation, on a [CPT]" . [A9 ¥ < K ; & saturation, on a [CPT]" . [AT Y = K.

Remarque 7.2. La notion de prédominance n’existe pas dans les réactions de précipita-
tion : le précipité existe ou n’existe pas.

Définition 7.3 (Solubilité). La solubilité (molaire) d’un solide est la quantité mazimale
de ce solide que 'on peut dissoudre par litre de solution ; elle s’exprime en mol - L1,

Définition 7.4 (Solubilité massique). La solubilité massique d’un solide est la masse

maximale de ce solide que l'on peut dissoudre par litre de solution; elle s’exprime en
-1
g-L7.

Pour obtenir la solubilité s d’un solide, on exprime les concentrations des différentes
especes & I’équilibre en fonction de s, puis on écrit la relation Ky = [CPT]” - [AT]Y, et on
en déduit une relation entre s et Kj.
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Chapitre

Oxydoréeduction

I Généralités
Vocabulaire 8.1 (Demi-équation électronique). On appelle demi-équation électronique
une équation de la forme
ox 4+ ne” =red.

Exemple 8.2. (i) Fe*T + e =Fe?T,

(ii) Cry0,% +6e” +14H =2Cr*" + 7H,0,

(iii) 2e~ +2H"=H,.
Vocabulaire 8.3 (Dismutation). On appelle dismutation une réaction au cours de laquelle
un élément est a la fois oxydé et réduit.

Définition 8.4 (Nombre d’oxydation). Le nombre d’oxydation no est définit par :
(i) Pour les ions simples, le nombre d’oxydation est la charge algébrique portée par
l’ion.
(ii) Pour les corps simples, le nombre d’oxydation est égal a 0.

(iii) Pour les molécules et ions complexes, on attribue fictivement le doublet de liaison
a l’élément le plus électronégatif de la liaison. La charge portée par chacun des ions
fictifs est le nombre d’oxydation.

Conventionnellement, le nombre d’oxydation est noté en chiffres romains.
Remarque 8.5. Pour une molécule, la somme des nombres d’oxydation est nulle ; pour
un ion, elle est égale a la charge de l’ion.

Exemple 8.6. (i) Dans la plupart des composés oxygénés, no(O) = —II.
(ii) Dans la plupart des composés hydrogénés, no(H) = +1.

Ainsi, une réaction d’orydoréduction est une réaction au cours de laquelle le nombre
d’oxydation d’au moins un élément varie. Lorsqu’un élément est ozydé, son nombre d’oxy-
dation augmente ; lorsqu’il est réduit, son nombre d’oxydation diminue.

Remarque 8.7. Dans une réaction d’oxydoréduction, la somme des nombres d’oxydation
des réactifs affectés de leurs coefficients steechiométriques est égale d la somme des nombres
d’oxydation des produits affectés de leurs coefficients steechiométriques.
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CHAPITRE 8. OXYDOREDUCTION

IT Potentiel d’électrode

On réalise une pile électrochimique. Dans une demi-pile, on place l'oxydant ox,, dans
l’autre, on place le réducteur red; . Les deux demi-équations électroniques sont ox, + nge~=red,
et red;=ox; + n1e”. L’équation bilan provenant de la connexion des deux demi-piles par
un pont ionique est donc

Nn10Xy + nored; == ng0x; + nireds,.

On observe alors un courant électrique. Les électrodes sont des conducteurs : I'anode est
I’électrode ou se produit 1’oxydation, la cathode est ’électrode ot se produit la réduction.

On peut mesurer la force électromotrice de cette pile, i.e. la différence de potentiel entre
les deux électrodes. Cependant, les potentiels ne sont définis qu’a une constante additive
pres, il faut donc définir un potentiel de référence.

L’électrode choisie comme référence est I’ électrode standard a hydrogéne (ESH), qui met
en jeu le couple H;O™ /H,. Elle est constituée d'une lame de platine plongeant dans une
solution infiniment diluée & pH = 0 et dans laquelle barbote du dihydrogéne gazeux a
1 bar.

Loi 8.8 (Formule de Nernst). On considére le couple ox/red de demi-équation électronique
aox + ne”=fred. La formule de Nernst donne le potentiel E d’une solution électrochimique
en fonction des activités (ox) et (red) des espéces chimiques :

(0x)*

(red)B’

RT
E=E"+—1
+nFn

ot E° est le potentiel d’électrode standard qui ne dépend que de la température. Si on se
place a 251C et qu’on exprime les potentiels en V, on a

0,06, (ox)®

E=E" )
* (red)?

log

Remarque 8.9. Si d’autres espéces chimiques interviennent dans la demi-équation élec-
tronique, leurs activités apparaissent également dans la formule de Nernst.
Vocabulaire 8.10. Les électrodes peuvent se classer en trois grandes catégories :

(i) Les électrodes de premiere espece (ex : électrodes a hydrogéne),

(ii) Les électrodes de deuxiéme espéce (ex : électrodes au calomel),

(iii) Les électrodes de troisieme espece (ex : fil de platine plongeant dans une solution
contenant Fe? et Fe?T).

IITI Prévision des réactions d’oxydoréduction

On considére deux couples ox; /red; et ox,/redsy, de demi-équations électroniques ox; + nje~ =red;
et oxy + nge”=red,. On note EY = E°(ox, /red;) et EY = E°(ox,/red,). L’équation bilan
est
N10Xy + Nored; == ng0x; + nired,.
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CHAPITRE 8. OXYDOREDUCTION

Par égalité des potentiels, on a

0,06, (%)

0,06 (oxy)
E=E" 1
1t ny (red;) ©

= EY
2+ (red,)’

d’ott n1naEY 4 0,06 log % = nin2EY + 0,06 log %. Comme K = %,

re: 1
il vient

log K = gjgg (B9 - BY).

La formule de Nernst permet par ailleurs de déterminer ’espéce prédominante dans une
solution. En effet, si on a par exemple E = E0 + 200 Jog 1% o en déduit que le signe

n [red]?’
de ([ox] — [red]) est celui de (E — EY).
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Chapitre

Diagrammes Potentiel-pH

I Principe

On cherche a tracer des zones d’existence et de prédominance dans un diagramme re-
présentant le potentiel E d’une solution en fonction du pH.

Pour cela, on liste les espéces présentes. Ensuite, pour un élément, on note les nombres
d’oxydation dans chaque espéce. On choisit par convention des concentrations limites. Une
fois un tableau tracé, on cherche avec précision les équations des frontieres.

II Exemple du fer

Espéces présentes : Fe, Fe’T, Fe3T Fe(OH), et Fe(OH)s.

Données :

(i) pK,; = pK, (Fe(OH),) = 15, 1.
(iii) BY = B (Fe* /Fe) = —0,44V.
B9 = E° (Be™* /Fe*™) = 0,77V.

(v) co=10"2mol - L.

(iv

)
)
)
)

A partir des nombres d’oxydation de Fe dans chaque espéce, on obtient le tableau
suivant :

no pH, pH,;

+I1T Fe3t Fe(OH),

+11 Fe?t Fe(OH),
0 Fe

Calculons pH; (limite entre Fe?* et Fe(OH),) et pH, (limite entre Fe3t et Fe(OH);).

Ecrivons I’équation de précipitation Fe(OH),=Fe** +2HO . On a donc [HO | = [Fliii] .
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CHAPITRE 9. DIAGRAMMES POTENTIEL-pH

Or, & la frontiere entre Fe?T et Fe(OH),, [Fegﬂ = ¢g, d'ou [HO—| = 12317 et pH; =
pK, +1log [HO | = 7,45.

En écrivant Fe(OH);=Fe3* + 3HO ", on obtient de méme [HO | = § [232, puis pHy =
pK, +log [HO | = 2,0.

Reste a déterminer les frontiéres entre les nombres d’oxydation +II et +II1I, et entre les
nombres d’oxydation 0 et +II.

[Fe?]
[Fe?*]

Frontiere Fe3* /Fe?" (pH < pH,). On a E = EY4-0,06 log . A la fronticre, {Fe?’ﬂ =

{FeQ‘q donc E = E§ =0,77V.

Frontiere Fe’* /Fe(OH); (pH, < pH < pH;). On écrit la demi-équation électronique
+13
Fe(OH); + e~ +3HT=Fe’T + 3H,0. Onadonc E = E° (Fe(OH)3/Fe2+)+O, 06 log [IFF3E:(3+]]‘
1l faut déterminer E° (Fe(OH) 3/ FeQJr). On imagine pour cela une solution contenant Fe?"
Fe3, Fe(OH);. On a alors

[Fe3+] [HO J? [H;01]?
[Fe?t] [HOJ* [H;07]

E =EY+0,06log

H,01]°
= E° (Fe(OH)S/Fe2+) + 0,06 log &.

[Fe*t]
. — 24\ _ -0 [Fe*H]HO > 5 B
Il vient ainsi F (Fe(OH)S/Fe ) = F35+40,061og o PL0 T E5-0,06 pK s +0,18pK, =
1,01 V. On en déduit I’équation de la frontiere : comme on y a [Fe”} = ¢y, il vient

E=1,13—0,18pH (en V).

Frontiere Fe(OH),/Fe(OH); (pH > pH;). Avec le méme raisonnement que précédem-
ment, on obtient £ = 0,24 — 0,06 pH (en V).

Frontiere Fe/Fe?™ (pH < pH;). On obtient E = —0,50V.
Frontiere Fe(OH),/Fe (pH > pH;). On obtient £ = —0,05V — 0.06 pH.

IIT Exploitation d’un diagramme potentiel-pH

Les diagrammes potentiel-pH permettent de prévoir les réactions d’oxydoréduction. En
effet, en superposant les diagrammes potentiel-pH de deux couples ox; /red; et ox,/reds,
on peut déterminer, en fonction du pH et du potentiel, la stabilité des différentes espeéces.
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E (V)Dlagramme potentiel-pH du fer

1+

Fe?

Fe(OH)3
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