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Avant-propos

Depuis la réforme LMD, la premiére année universitaire, (L1) de la Licence de Sciences
et Technologie, baptisée «cycle d’intégration », reste avant tout une année pluridisci-
plinaire destinée a éveiller la curiosité scientifique des étudiants et qui doit leur per-
mettre, in fine, de faire leur choix quant a leur orientation ultérieure entre les grandes
disciplines scientifiques : mathématiques, physique, chimie, mécanique, électronique,
sciences du vivant...

Le parcours de I'étudiant se compose d’unités d’enseignement (U.E.) dites «fonda-
mentales », obligatoires et d’'un panel d’'U.E. dites «libres» donc optionnelles, parmi
lesquelles, en fonction de ses affinités et de son devenir, I'étudiant pourra choisir.

La chimie, présente essentiellement dans les parcours PCME (Physique Chimie M¢é-
canique Electronique) et surtout BGPC (Biologie Géologie Physique Chimie) est re-
présentée par une U.E. fondamentale d’«Introduction a la chimie» qui, en général,
traite essentiellement de la structure de I'atome et de la nature des différentes liaisons
chimiques rencontrées dans les divers états de la matiére (donc d’une partie « Atomis-
tique - Liaisons chimiques »). Elle fait I'objet ici des chapitres 1 et 2.

Les U.E. optionnelles, pour compléter la formation des étudiants désirant s’orienter,
des I'année L2, vers la chimie, traitent le plus souvent principalement des équilibres
chimiques en solution aqueuse : équilibres acido-basiques (pH) et d’oxydo-réduction
(ici chapitres 5 et 6 de I'ouvrage). Un accent particulier est mis sur I'aspect pratique
et expérimental de cette partie physico-chimie des solutions au travers de I'étude des
dosages, associant étroitement aspect théorique et aspect Travaux Pratiques.

Enfin, un volet concernant I’étude des deux aspects complémentaires, thermodyna-
mique et cinétique, de la réaction chimique est abordé sous 'angle dynamique des
processus et sous celui du profil énergétique des réactions (respectivement traité ici
dans les chapitres 4 et 3).

C’est donc, peu ou prou, 'ensemble de la partie « chimie physique » ou « chimie géné-
rale» d’un cours habituel de chimie du parcours de cette année L1 de licence qui est
abordé dans ce livre. Nous avons tenté de rassembler et d’unifier ici ces différentes
parties de programme.

Chaque chapitre comporte tout d’abord un bref QCM qui doit permettre a 'étudiant
de faire un bilan rapide de ses connaissances. Celui-ci est suivi par d’importants rap-
pels de cours (qui représentent globalement plus d’un tiers de 'ouvrage). Sans avoir
la prétention d’étre un véritable cours complet, ces rappels ont pour ambition de re-
grouper les concepts essentiels, les notions fondamentales et les raisonnements a bien
maitriser pour aborder ensuite, le mieux armé possible, les exercices d’application
directe de ce cours. Le nombre de ces exercices, tous intégralement corrigés, a été
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sensiblement augmenté a 'occasion de cette seconde édition, dans laquelle la couleur
fait son apparition. A la fin de chaque chapitre, une « Synthése » regroupe maintenant
ce qu’il faut impérativement retenir dans ce dernier.

Un sommaire détaillé des rappels de cours permettra a 'étudiant d’aller réviser un
point précis du programme qu’il pense mal maitriser.

Les exercices sont repérés par deux chiffres : ex. 4-9 signifie 'exercice 9 du chapitre 4.

Je voudrais remercier tous ceux qui, aux éditions Vuibert et De Boeck, ont permis — de
pres ou de loin - a ce livre de voir le jour. Ces remerciements s’adressent tout parti-
culiérement a Alain Luguet, responsable de I'édition des ouvrages scientifiques, qui
souhaitait que ce volume s’intégre dans une collection pluridisciplinaire consacrée a la
premiére année de licence et a ses fondamentaux. C’est chose faite. Je tiens a remercier
aussi chaleureusement Aurélie Farfarana, qui a assuré la «coordination technique»
de la premiere édition de 'ouvrage. Qu’ils trouvent ici, tous deux, 'assurance de ma
sympathie et de mes sentiments amicaux. Un grand merci a Jean-Louis Liennard pour
la mise en forme de la premiére édition de ce livre mais aussi pour sa relecture atten-
tive et minutieuse. Enfin mes remerciements vont a Hervé Soulard qui a eu en charge
la maquette de cette seconde édition augmentée. Par leur compétence, tous deux ont
contribué, je I'espére, a en faire un outil de travail clair et agréable a consulter par les
étudiants.
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Tableau d'unités

Systéme M.K.S.A. (S.I.)
Longueur métre (m)
Masse kilogramme (kg)
Temps seconde (s)
Intensité ampere (A)
Charge électrique coulomb (@)
Potentiel volt (V)
Force newton (N)
Travail joule 4)
Puissance watt (W)
Pression pascal (Pa)
1cal=4,18]7

1 atmosphére = 1,013.10° Pa; 1 bar = 10° Pa
1A (angstrom) = 10 m;1 um (ancien nom, micron) = 10°m

Les températures sont exprimées en kelvins (K): 0 °C =273 K.
Les enthalpies et enthalpies libres sont exprimées en kilojoules par mole (kJ mol ™).

Les entropies sont exprimées en joules par kelvin et par mole (JK™' mol ™).

Remarque sur la pression standard - On définit actuellement une unité de pression
dans des conditions standard, qui est 1 bar. L’emploi de cette unité non légale (peu
différente de la pression atmosphérique et dont la correspondance avec I'unité légale
est une puissance entiere de 10) est justifié par des raisons pratiques évidentes (il évite
en particulier dans les exercices la présence d’une puissance de 10 dont I'exposant est
élevé).
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Tableau de constantes physico-chimiques

Symbole Valeur dans
le systeme M.K.S.A.
N nombre d’Avogadro 6,02(21413)-10* mol™*
e charge de Iélectron 1,602:10"° C
m,  |masse de I'électron 9,10:10" kg
m, masse du proton au repos = masse du neutron 1,67-107% kg
\Y (CNTP)* |0,022414 m’ mol ™'
volume molaire d’un gaz parfait
(CSTP)** |24,76 L mol™!
R constante des gaz parfaits 8,314 JK™' mol™
eV électronvolt 1,602:107
F constante de Faraday 96500 C mol™*
A facteur d’Arrhenius 4,3-10" s
k constante de Boltzmann 1,38:10 2 JK ' mol™
Ry constante de Rydberg pour I’hydrogene 1,096:10" m™

*

CNTP (conditions normales de température et pression): 0 °C (298 K); 1,013-10° Pa

** CSTP (conditions standard de température et pression): 25 °C; 1 bar

X
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Tableau d'électronégativité des éléments
(Echelle de Pauling)

H

2,1

Li

Be

1,0

1,5

2,0

Na

Mg

Al

0,9

1,2

1,5

2,5

3,0

3,5

4,0

Si

Cl

1,8

2,1

2,5

3,0

K

Ca

Sc

Ti

Cr

Fe

Co

Cu

Zn

Ge

Se

Br

0,8

1,0

1,3

1,5

1,6

1,6

1,5

1,8

1,8

1,8

1,9

1,6

1,6

1,8

2,0

2,4

2,8

Rb

Sr

Zr

Te

Ru

Pd

Ag

Cd

In

Sn

Sb

Te

0,8

1,0

1,2

1,4

1,6

1,8

1,9

2,2

2,2

2,2

1,9

1,7

1,7

1,8

1,9

2,1

2,5

Cs

Ba

La

Hf

Ta

Re

Ir

Pt

Hg

Tl

Pb

Po

At

0,7

0,9

1,1

1,3

1,5

1,7

1,9

2,2

2,2

2,2

2,4

1,9

1,8

1,8

1,9

2,0

2,2

Tableau d'électronégativité des éléments
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Atomistique

Sélectionner pour chaque proposition la réponse exacte.

oui non

T Un atome neutre a toujours méme nombre de protons que de neutrons. I ]
2 Un atome neutre a toujours méme nombre de protons que délectrons. 1 [l
3 Deux isotopes ont méme nombre de masse. a o4
4 Une orbitale p est caractérisée par un nombre quantique

secondaire £ =0. a O
5 Une orbitale p a une forme sphérique. a o4
6 Les sous-couches électroniques se remplissent selon les valeurs

de (n+2) croissantes. a o
7 Dans une méme sous-couche, tous les électrons ont obligatoirement

des spins identiques. a
8 Une orbitale donnée peut contenir deux électrons. a A
9 Dans une méme ligne du tableau périodique, les éléments ont tous

le méme nombre d*électrons sur la couche externe. a
10 Les halogeénes sont les éléments de la derniére colonne a droite

du tableau périodique. a
17 Lénergie d'ionisation caractérise la formation d’un ion positif. a o4
12 Lélectronégativité croit de gauche a droite dans une méme ligne

du tableau périodique. I |
13 Dans le modeéle quantique, I‘énergie de I'atome peut varier de maniére

continue. a o4
14 Lalumiére posséde une double nature: corpusculaire et ondulatoire. a A
15 On peut connaitre 2 la fois parfaitement la position et la vitesse

d’un électron, dans la théorie quantique. a A
16 Le nombre quantique magnétique d’un électron donné peut étre

supérieur au nombre quantique secondaire. a

Réponses page 15
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Les particules constituant I'atome

Un atome est constitué d’'un noyau et d’électrons. Le noyau est lui-méme formé de
deux types de particules: les protons et les neutrons qui, réunis, constituent les nu-
cléons.

Protons et neutrons ont des masses sensiblement égales de I'ordre de 1,67-10"" kg. Seul
le proton est chargé, sa charge électrique est positive et représente +e=1,6-10" C.
L’électron posséde une charge électrique négative, égale en valeur absolue a celle du
proton, soit —e. L’électron posséde une masse trés souvent considérée comme négli-
geable vis-a-vis des nucléons puisqu’elle est 1836 fois plus faible.

Globalement un atome est électriquement neutre, ce qui a pour conséquence que les
nombres de protons et d’électrons sont égaux.

Un élément X de la classification périodique est ainsi associé & deux nombres, qui cor-
respondent aux grandeurs A et Z, écrites conventionnellement a gauche du symbole
de I'élément: ;X.
Z est le numéro atomique de I'élément. C’est le nombre de protons contenus dans
le noyau de 'atome mais aussi le nombre d’électrons gravitant autour, puisque
I'atome est neutre au plan électrique.
A estle nombre de masse. C’est la somme nombre de protons + nombre de neu-
trons, particules constitutives du noyau de I'atome et — puisque les électrons (e")
ont une masse négligeable par rapport a ces deux particules - les seules qui contri-
buent a sa masse, d’ott son nom. Le nombre de neutrons est par conséquent A - Z.

nombre de masse

nombre de protons
+ nombre de neutrons

A
,X

numéro atomique, \_/4

nombre de protons
= nombre d’électrons

La masse d’un atome, encore appelée masse atomique, s’exprime habituellement en
unité de masse atomique (u.m.a.) car les unités du systtme M.K.S.A. sont peu appro-
priées a cette échelle. Cette u.m.a. est définie comme 1/12 de la masse de I'atome de
carbone 12, qui vaut donc exactement 12 u.m.a. Pour les autres atomes de la classifi-
cation périodique, leur masse est généralement proche d’'un nombre entier d’'u.m.a.

Un méme élément est souvent présent, a 'état naturel, sous forme de plusieurs « varié-
tés» de cet élément appelées isotopes. Ces isotopes sont bien stir caractérisés par le
méme numéro atomique Z puisqu’il s’agit du méme élément, mais ils different par
leur nombre de masse A puisqu’ils n’ont pas le méme nombre de neutrons.

2 Chapitre 1. Atomistique



/ P 12 \ o e e
Dans le carbone naturel, par exemple, on dénombre trois isotopes: (C trés majoritaire,
. .13 . . oo 14
mais aussi (C (environ 1,1 %) et des traces d’un isotope radioactif, le carbone 14: (C.

Les différents modeéles atomiques

Historiquement, le premier modéle atomique développé a la toute fin du xix © siécle
fut le modéle de Rutherford, souvent appelé modéle corpusculaire ou planétaire de
l'atome.

Dans cette théorie, pour 'atome d’hydrogene, le plus simple et le premier étudié car
ne comportant qu'un seul électron, ce dernier est animé d’un mouvement circulaire
uniforme autour du noyau (ici constitué d’'un seul proton). La cohésion, la stabilité
de 'ensemble est assurée par des forces attractives de nature électrostatique entre les
deux charges de signes opposés.

L’insuffisance de ce modéle, dans lequel I'énergie de 'atome peut varier de fagon conti-
nue (et devenir infinie...) est vite apparue, car de nombreuses mesures spectrosco-
piques, connues a I'époque, mettaient en évidence que I'énergie de 'atome ne pouvait
varier que par «sauts» d’'un palier d’énergie a un autre, c’est-a-dire de maniére discon-
tinue.

Un temps, la théorie de ’atome de Bohr, qui associait a ces seules valeurs d’énergies
possibles pour I'atome des trajectoires circulaires puis elliptiques, des « orbites» per-
mises pour les électrons gravitant autour du noyau, les échanges d’énergie (émission,
absorption) correspondant alors a des sauts d’'une orbite sur une autre, parut une théo-
rie prometteuse.

Cependant, ce modele ne permettait toujours pas d’expliquer de nouveaux phéno-
meénes expérimentaux observés, comme l'effet photoélectrique, et surtout I'apparition
de la théorie du double aspect corpusculaire (photon) et ondulatoire (interférences
lumineuses) de la lumiére, trés vite étendue a toute particule matérielle, lui apporta
un coup fatal!...

Cette théorie, initiée entre autres par Albert Einstein et Louis de Broglie, associait a
toute particule matérielle (et donc a I'électron) de masse m, animée d’une vitesse v, une
onde de longueur d’onde:

dans laquelle h est une constante nommée constante de Planck.

Cette particule matérielle posséde une énergie E telle que: E=mc” (relation d’Einstein)
dans laquelle c est la vitesse de la lumiére.

Les fondements de cette théorie associent a toute particule matérielle, donc a I'élec-
tron, une fonction d’onde y : y(x,y,z). Cette fonction n’a pas de signification physique
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concreéte. Seul son carré \|/2(x,y,z)-dV représente la densité de probabilité dP de trou-
ver la particule dans un volume dV de 'espace, autour d’un point donné, a un instant
donné.

Cette nouvelle théorie physique qui révolutionna toute la science du début du xx ° siecle,
la mécanique quantique, est basée sur la résolution d’'une équation complexe, 'équa-
tion de Schrodinger, équation que 'on ne sait résoudre exactement que dans le cas de
I'atome d’hydrogeéne, atome le plus simple de la classification périodique.

Pour tous les autres atomes, on ne sait trouver que des solutions approchées.

Cette équation se traduit sous forme de 'expression mathématique suivante:

"2 [y Sy | 2y
== V(x,y,z) =E
2m (sz * dy? Y )+ Gey IS B

dans laquelle V est I'énergie potentielle de la particule et m sa masse. E est son énergie
totale et la constante h est égale a h/2m.

Cette mécanique quantique se différencie fondamentalement de la mécanique clas-
sique (newtonienne) qui, bien qu’ayant fait ses preuves depuis pres de trois siecles
a notre «échelle humaine», ne se révélait manifestement plus adaptée a I’échelle de
I'infiniment petit qu’est le regne atomique.

La différence majeure est que le déterminisme n’est plus absolu en ce sens que I'on ne
peut connaitre de facon précise a la fois vitesse et position exacte d’une particule.

Quand on connait bien son énergie (par exemple sa quantité de mouvement mv), on
en est réduit a ne pouvoir calculer que des probabilités de présence de cette particule
en chaque point de 'espace. Ce principe est connu sous le nom de principe d’incerti-
tude d’Heisenberg.

Autre point capital, les grandeurs physiques associées a la particule et tout particulie-
rement son énergie ne peuvent s’échanger que par quantités bien définies nommeées
quanta (d’ou le nom de mécanique quantique...), ceci attesté par de nombreuses ex-
périences de spectroscopie. L’énergie de 'atome ne peut donc varier que de maniere
discontinue (on dit parfois aussi « discréte »).

Les quatre nombres quantiques

Lors de la résolution de I'équation de Schrédinger, apparaissent trois parametres qui
sont des nombres entiers nommeés: n, € et m, et qui ne peuvent prendre que certaines
valeurs, contrainte nécessaire sil'on veut que les solutions de I'équation aient une signi-
fication physique concréte (probabilité =1 de trouver la particule dans tout I'espace, par
exemple).

n peut prendre toute valeur entiére positive.

€ peut prendre toute valeur entre 0 et n- 1, pour chaque valeur de #.
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m peut prendre, pour chaque valeur de #, toute valeur comprise entre — € et + ¢,
soit 2€ + 1 valeurs.

Ceci peut étre illustré par le tableau ci-dessous:

n 1 2 3

4 0 0 1 0 1 2

m 0 0 |-1 0 1 0 |[-1 O 1 (-2 -1 0 1 2
O.A. | 1s | 2s 2p 3s 3p 3d

Tableau 1: Regles de sélection sur les nombres quantiques caractérisant un électron

n, le nombre quantique principal définit la couche électronique a laquelle appar-
tient I’électron: n=1, couche K; n=2, couche L; etc.

¢, le nombre quantique secondaire définit la sous-couche électronique: € =0,
sous-couche s; € =1, sous-couche p; £ =2, sous-couche d.

m se nomme le nombre quantique magnétique.

Un triplet de valeurs de n, € et m données, définit une fonction d’onde v, solu-
tion de I'équation de Schrédinger, qui est nommée fonction orbitale ou orbitale. On
remarque dans le tableau 1 ci-dessus que les regles de sélection sur les nombres quan-
tiques conduisent au fait qu’il n’existe qu'une seule orbitale s, dans une couche don-
née, mais 3 orbitales p et 5 orbitales d.

Les trois nombres quantiques n, € et m définissent donc I'état d’un électron, C’est-
a-dire plus précisément 'orbitale dans laquelle il se trouve, sans oublier que lui est
étroitement associée une énergie. Pour I'atome d’hydrogeéne, cette énergie ne dépend
que de n et croit avec lui.

Enfin, il existe un 4° nombre quantique, le nombre de spin «s» ou spin tout court de
*électron. Ce nombre ne peut prendre que deux valeurs +1/2 et —1/2 en fonction de
I'orientation de I'électron dans un champ magnétique.

Formes des orbitales atomiques

Nous ne rentrerons pas ici dans les détails des considérations sur la variation de la
fonction d’onde y en fonction de la distance de ’électron par rapport au noyau ou sur
Iallure des courbes d’isodensité. Notre but est simplement de rappeler les représenta-
tions conventionnelles des différents « types» d’orbitales, s, p...

Les orbitales s sont des sphéres (de rayon augmentant avec la valeur de n).

Les orbitales p sont des lobes allongés en «forme de 8 », de symétrie axiale et pour
chacune d’entre elles, regroupées dans une méme sous-couche (n et € identiques),
orientée selon 'une des trois directions d’un triedre trirectangle. On les nomme
respectivement p,, p, et p, en fonction de leur orientation.
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Le schéma ci-apres les représente, telles que les logiciels de dessin congus spécifique-
ment pour la chimie et ses diverses illustrations les proposent.

O

orbitale 1s orbitale 2s

orbitale 2p_ orbitale 2p_ orbitale 2p_

Figure 1: Formes et géométrie des orbitales s et p

H Structure des atomes polyélectroniques

Les solutions approchées acceptables que I'on sait malgré tout obtenir dans ce cas,
par résolution de I'équation de Schrodinger, montrent que I'énergie associée a une
orbitale dépend a la fois de # et de €. Ainsi, les niveaux d’énergie de chaque orbitale
atomique (O.A.) vont croissant selon les valeurs de (n+¢£) croissant. La succession
des niveaux d’énergie associés aux orbitales atomiques d’'un atome comprenant un
nombre x d’électrons (on parle d’atome polyélectronique, contrairement a I’hydro-
geéne) est connue sous le nom de régle de Klechkowski.

Elle est représentée ci-dessous:

Figure 2: Succession, par valeur croissante, des niveaux d'‘énergie dans un atome
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n Configuration électronique d’'un atome dans I'état
fondamental

Connaitre la répartition électronique d’'un atome donné dans son état le plus stable,
appelé état fondamental, est essentiel pour le chimiste. En effet, les propriétés phy-
siques et chimiques des éléments dépendent pour une bonne part de la structure de
leur couche électronique «externe» (comprendre de plus haute énergie) encore appe-
lée couche de valence.

Il faut donc étre en mesure de connaitre et prévoir 'ordre de remplissage des diffé-
rentes couches et sous-couches pour un atome donné comportant x électrons, sachant
que ce sont les niveaux de plus basse énergie qui sont logiquement remplis les premiers
et que, lorsque ceux-ci sont pleins, c’est le niveau d’énergie directement supérieur qui
commence a se remplir.

L’écriture de la structure ou configuration électronique d’'un atome donné obéit aux
regles suivantes, outre la régle de Klechkowski énoncée au paragraphe 5 précédent:

le principe d’exclusion de Pauli: deux électrons ne peuvent avoir leurs quatre
nombres quantiques (1, £, m et s) identiques. En d’autres termes, si deux électrons
occupent la méme orbitale (case quantique), ils ont des spins «s» opposés +1/2 et
—1/2. On dit que ces électrons sont appariés;

la réegle de Hund: dans une méme sous-couche (correspondant a des orbitales de
méme niveau d’énergie), les électrons occupent le maximum d’orbitales vacantes,
avec des spins paralléles, avant de s’apparier dans une méme orbitale.

La classification périodique des éléments

Le chimiste russe Mendeleiev (1834-1907), dans la seconde moitié du xix ° siecle, avait
observé que certains éléments possédaient des propriétés physiques et chimiques voi-
sines et avait congu de les classer dans un embryon de tableau (beaucoup d’éléments
n’étaient pas encore connus a 'époque) en rangeant dans une méme colonne les élé-
ments au comportement et aux propriétés semblables.

Cette intuition s’est brillamment confirmée lorsqu’on a connu la structure électronique
des éléments, puisqu’on a constaté que se trouvent réunis dans une méme colonne les
éléments qui présentent la méme configuration électronique sur leur couche externe.

Lorsque le numéro atomique Z croit en fonction du remplissage des couches et
sous-couches selon la régle de Klechkowski, on retrouve en effet une «écriture élec-
tronique », une structure de la couche externe, dite couche de valence, identique a la
valeur de n pres, puisque 'on passe de la couche n a la couche n+ 1. On constate donc
une certaine régularité, périodicité, dans cette répartition électronique, d’ot le nom de
«Tableau périodique des éléments» donné a cette classification.
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Exemples: I'oxygene ,O de structure ...2s* 2p* et le soufre S de structure ...3s* 3p*;
ou bien encore le sodium ,,Na ...2p° 3s" et le potassium (K ...3p°® 4s".

1l faut savoir identifier les métaux alcalins de la 1™ colonne (structure en ns') de va-
lence 1 et les métaux alcalino-terreux de la 2° colonne (structure en ns’) de valence 2.
Dans la derniére colonne, a droite du tableau, sont situés les gaz nobles (anciennement
appelés gaz rares) dont la couche électronique externe en ns” np® saturée a 8 électrons,
leur confére une certaine inertie chimique. Juste «a leur gauche » se trouvent la famille
des halogénes: fluor, chlore, brome, iode, de structure ns®> np’ (7e” sur la couche de
valence).

Ce nombre d’électrons sur la couche externe détermine entre autres la valence de I'é1é-
ment (d’ou son nom). Concernant justement cette valence, on a constaté que beaucoup
d’entre eux avaient une valence égale a 8 — n, si n est le nombre d’électrons de la couche
électronique externe. Ainsi, les halogenes sont monovalents (8 - 7 = 1), 'oxygene et le
soufre, évoqués précédemment, divalents (8 - 6 = 2), etc.

Nous reviendrons plus longuement sur cette particularité lorsque nous évoquerons la
regle de 'octet dans la partie consacrée a la liaison chimique (cf. chapitre 2, § 2 et 7).

Un tableau périodique complet des éléments (encore appelé tableau de Mendeleiev)
figure en début d’ouvrage, page XII.

BN Energie dionisation - Affinité électronique -
Electronégativité

Pour l'instant, examinons trois grandeurs associées a chaque élément de la classifica-
tion périodique et leurs variations lorsqu’on se déplace dans le tableau de Mendeleiev.

8.1. Energie d’ionisation

Il s’agit de I'énergie qu’il est nécessaire de fournir & un atome pour lui arracher un
électron:

X —» X'+e (E)

C’est en fait 'énergie de premiére ionisation car le processus peut éventuellement se
poursuivre par 'arrachement d’un second électron:

X' — X"+ (E)

On parle alors d’énergie de seconde ionisation (E, ). Si rien n’est précisé, il s’agit par
convention de la 1.

Plus E, est faible, plus 'atome se transformera facilement en ion positif (cation) X".
Qualitativement, on peut prévoir que, plus les électrons susceptibles d’étre arrachés

sont loin du noyau, moins ils seront retenus par les forces de nature électrostatique (en
1/7°) entre charges de signes opposés. Ainsi, E; diminue si le rayon covalent de I'atome
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augmente. Le tableau ci-dessous indique les variations de E; quand on se déplace dans
une ligne ou une colonne du tableau périodique:

. ligne du tableau périodique
Li F Ne

Na E, / cl Ar

E/ K Br Kr

' I

Rb

Cs
colonne du tableau périodique

Figure 3: Variation de I'énergie d'ionisation dans le tableau périodique des éléments

8.2. Affinité électronique

Souvent notée A, I'affinité électronique est 'opposé de I'enthalpie de la transforma-
tion d’'un atome X en ion négatif (anion) X~ par capture d’un électron.

X+e —> X A,=-AH

Ainsi, plus la valeur de Ay est élevée, plus 'affinité de X pour I'électron est grande et
plus X" est facile a former (car stable).

8.3. Electronégativité

Lorsque deux atomes X et Y sont engagés dans une liaison covalente, sauf si X=Y, I'un
des atomes a régulierement tendance a attirer vers lui le doublet électronique «mis en
commun» pour former la liaison. On dit que cet atome est plus électronégatif que
lautre.

Barycentres des charges positives (milieu des deux noyaux) et négatives ne coincident

plus.
X attire + les e doublet électronique
queY /_‘
N

S’X: YB

X est + électronégatif
queY

milieu des noyaux

Dans l'illustration trés schématique ci-dessus, X qui attire a lui le doublet acquiert une
charge partielle - 5 tandis qu’a 'atome Y, se retrouvant avec un déficit d’électrons, on
peut attribuer une charge partielle + 3.
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