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Avant-propos

Les progres incessants de la chimie et 1’extension constante de ses themes d’études a des
domaines nouveaux font que, si les concepts restent les mémes, leurs domaines d’application
sont rapidement renouvelés et les frontieres avec les autres disciplines s’estompent. Ce sont
les bases communes a tous les domaines de la chimie et de la biochimie qui sont exposées
dans les fiches qui suivent. Leur regroupement répond a une tradition longuement maintenue
dans I’enseignement des sciences de la matiere :

* La boite a outils du chimiste (rappels de mathématiques)
e Latomistique

e La liaison chimique

e La forme des molécules

e La thermodynamique chimique

e Les états de la maticre

* Les équilibres en solution

* La cinétique chimique

* Les méthodes d’analyse

Un dernier chapitre propose une introduction a la « matiére molle », domaine d’étude dont
les développements et les applications pratiques sont innombrables et en pleine expansion.

Les fiches, a de rares exceptions pres justifiées par I’importance du theme traité, sont indé-
pendantes. Toutefois, leur succession au sein d’un chapitre suit une progression didactique
allant de I’exposé des notions de base aux applications variées.

Cette nouvelle édition, remaniée et mise a jour, tient compte des remarques et suggestions
qui nous avaient été adressées lors de la parution de la premiere édition en 2012. Sous une
présentation nouvelle, nous avons gardé le plan général et la suite logique des fiches. A la
demande de nos étudiants, nous avons ajouté de nouveaux QCM et des exercices corrigés
supplémentaires. De nouveaux Focus sont également propos€s, en relation avec des applica-
tions récentes des maticres traitées.

La présentation de 'ouvrage est adaptée aux méthodes actuelles de lecture et aux contraintes
des étudiants : lecture rapide, nombreux schémas et illustrations, QCM corrigés pour s’auto-
évaluer, exercices d’application corrigés, bonus web accessibles sur le site dunod.com.

Ces bonus web, véritables compléments de 1’ouvrage regroupent :
* des sites web spécialisés ;

e des vidéos documentaires ;

* des schémas et Focus supplémentaires.

L’ouvrage s’adresse aux étudiants en Licences (L1, L2, L3) de Sciences de la Matiere ou de
Sciences de la Vie, a ceux abordant les études de santé (PASS, concours paramédicaux), aux
éleves des classes préparatoires et des grandes €coles, ainsi qu’aux candidats aux concours
de I’enseignement.

Les ressources numériques mentionnées en début de chapitre sont disponibles en complément
en ligne sur le site dunod.com.
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Comment utiliser

Le cours
est structuré
en 10 chapitres

Chapitre 3

La liaison chimique Une signalétique claire :

Objectifs

(G climivge ¢ SIS T s @S [N s s am @) Points clés

. . mier temps lapproche classique (fiches 33 a 39) de la théorie de Lewis selon laquelle
Les ObjeCtIfS L toute liaison entre deux atomes dans une molécule résulte du partage d'une paire
. I &lectronique, théorie fondamentale dont est issue la notion de mésomérie qui permet
d u Chap itre de préciser de nombreuses propriétés chimiques des molécules insaturées. .
‘ Nous traitons ensuite de I'approche quantique (fiches 40 & 51) en montrant com- % A noter

ment les orbitales atomiques se combinent entre elles pour former des orbitales
moléculaires. Les principes de construction des OM sont exposés sur des sys-
témes simples tels que H, ou HeH et sont ensuite appliqués a des molécules plus
complexes comme le benzéne.

Enfin nous présentons les deux forces (les liaisons hydrogéne et les forces de I

van der Waals) qui permettent d’établir des liaisons entre les molécules (fiches 51 | Exen ples
a57). Ces liaisons intermoléculaires, particulierement déterminantes en biologie,

permettent é d'expliquer les phénoménes de

'O Renvois aux fiches

Les bonus web sur www.dunod.com

Retrouvez les adresses web correspondant aux contenus suivants :

« Programmes de type Hiickel pour le calcul des OM, disponible sur le site HuLiS
(ism2 de Marseille). Utile pour effectuer trés simplement des calculs élémentaires
sur les orbitales moléculaires des polyénes.

« Vidéo d'une quarantaine de minutes sur la liaison chimique propasée par le Labo:
ratoire de Chimie théorique de luniversité Pierre et Marie Curiz (Ui~ Paris).

= Base de données du Laboratoire de Chimie théorique de Iuniversits Pierre 8tme, _ Des comp léments
Curie (UPMC, Paris) pour le calcul des structures et des orbitalzs moléculaires ’ .

« Film sur la structure électronique des molécules. en ligne sur le site

« Films montrant quelques exemples de réactions chimiques. T

Retrouvez les figures en couleurs des orbitales moléculaires de 2 malseule N, et des  VWWW.C him le-gene rale.net

orbitales moléculaires de type T du butadiéne.

De trés nombreux
schémas

2. Les empilements non compacts
Les d |ffé rents type 3 d ’e m pi | ements Partant de la premiére couche (motif carté). #xiste deux possibiliiés pour superposer
une deuxizme couche
« soit on construit le systeme cubique prit it {simple), du type AAAA ©
« soit on place les couches successive. dans les intervalles de la précédente (type
ABAB), conduisant au systeme cubiqus centzé.

Considérons quelques exemples de rézaux formés par un seul type d'atome, assimilé
2 une sphere.

1. lempilement compact

Cherchons a empiler des spheres joint 3

Onconsmitmescanpreonerisn. 200 fiches de cours
On distingue deux grands types de ¢ en double- page

A une premitre ligne de sphéres joit

fagons (figure ci-dessous). La phus

dans les intervalles libres de la précédente (ol Hexagonal)

La deuxiéme fagon consiste & répéter le méme motif sans le décaler (motif carré).

Q3330330 «

m) ..é‘é%%w 2 La motion dd Des renvois pour

Leseempes i NAVIGUeEr d’une

Les remplissages de espace les plus compacts sont décrits dans la figurs = 4=se-es réseau 2 I'autre. On fi ST}
che a l'autre
S Des exemples
’ H H Le volume de la &1 st égal voli des spheres de y dans
&% d appllcatlon volume de la matiére est égal au volume des spheres de rayon r contenues dans

ta maille élémentaire de rayon 7 : (47°/3). Ce paramdtre sera calculé pour les réseaux
Suudiés dans les fiches suivantes.

o0&
@ i e Soit @ le ¢oté de la maille cubique simple. Le volume associé est V(maille) = a’. Pour
creux de la premitre comme la premitre \ deux spheres tangentes, nous avons a = 2r donc : V(sphere) = (4/3)r° = ma¥/6. Le réseau

Hexagonal compact comporte 8 sphéres appartenant chacune 4 8 mailles soit 8 x 1/8 = 1 sphére par maille, "ol
C=mnaY6a’ = /6 = 0,524,

Q remre et

O deuxiéme couche

Troisitme couche da
ereux dela deusid

]

QL description des différents types d’empilements précédents suppose que tous les
ments constituant la maille soient identiques et puissent étre ramenés & des sphéres join-
tives comme, par exemple, dans le cas des métaux. La compacité n'est plus la méme
(quand la maille est constituée par des molécules ou des ions de tailles différentes. J

“man DES Femarques
Ala premiére couche, A, on superpose une d et conseils -

En répétant le motif ABABAB, etc., on obtient [ mét h 0d0| Og |q ues

semble AB, on superpose une couche C dans I¢
ABCABC. etc... qui définit le réscau cubique A fi...




cet ouvrage ?

Le prix Nobel de chimie 2011 a été attribus & D. niel Shachtman pour la décauverte des quasi-
cristaux. En 1982, aprés avoir refroidi trés rapiden ent etde manganése
depuis 'état liquide, il avait obtenu un solide dont. "abservatian par microscapie électronique

montrait des diagrammes de diffraction de sy i

des orientations de licosaédre, undescinap )@ fOC us tECh niques
ou historiques a la fin

de chaque chapitre

Image en microscopie électronique de la microstructure et diagramme de diffraction
pris surun présentant

Les pics de diffraction sont ponctuels, sig de fordre agrande
distance que fon rencontre pour les cristaux. O, il est bien connu que les cristaux sont consti-
tués par des motifs d'atomes qui se répétent périodiquement dans lespace, ce qui permet de
définir un réseau, et que les seules symétries du réseau compatibles avec la périodicité sont
dlordre 2, 3, 4 et 6 (songez & la symétrie des carreaux utilisés pour recouvrir un sol). La symé-
trie dlordre 5, interdite en cristallographie, est néanmoins fascinante : la matrice représenta-
tive d‘un axe d'ordre 5, qui agissant sur un vecteur le transforme en un vecteur équivalent, est
constitué dentiers et d'un nombre irrationnel < (2 cos 7/s), le fameux nombre dor, celui des
«divines proportions » (thomme de Vitruve de Léonard de Vinci, également une proportion
importante pour les bétisseurs de cathédrales)

Fin 1984, I'article fondateur est publié (D. Shechtman, I. Blech, D. Gratias, J. W. Cahn). ll est
déclencheur d'une formidable émulation scientifique. Une contribution fondamentale vient
de mathématiciens et donne la clé de cette nouvelle organisation de la matiére, la quasipério-
dicité : une structure quasipériodique dans notre espace de dimension 3 peut étre assimilée &
une coupe fune périodique, de
supérieure & 3. Pour les cristaux icosaédriques, Ihyperespace est de dimension 6.

Cette découverte a fondamentalement changé la description de la nature du cristal

Pour chague question, une seule réponse st exacte
(les réponses sont au verso),

QcCMm

Des QCM en fin
de chapitre pour
s’auto-évaluer

6.1 Onpasse d"mn sofide 3 un gaz par
Q a. évaporation
Q b ébullition
Q . sublimatian

6.2 Dans I'équation des gaz de van der Waals (p + alV,)(V, — b = RT, on déiini :
Qav,
Qahv,
Q ¢V, = volume d'une molécule

volume molaire : V/n (n mole)
nombre de moles

6.3 Selon Boltzmann, I'énergie cinétique de translation d’un gaz est :
Q a3kT
Q bk,T
Qe 32k, T

6.4 Les coefficients de dilatation volumique o et linéaire o, sont reliés selon
0 a.0,=30
Q booy=2aq
0 ca,=32q

Les réponses
commentées
au verso

6.5 Lamasse volumique p d'un solide crist:
une masse M est :
Q a.p=MZ/WN,
Q b.p=MZWN,
Q cp=MZIN,
6.6  Tlexiste
O a. 14 réseaux de Bravais
Q b 11 réscaux de Bravais
O c. 16 réscaux de Bravais

6.7 Le résean cubique A fuces centrées :
Q a. est plus compact que le réseau hexagonal
Q b est de méme compacité que le réscau hexagonal
O c. est légérement moins compact que le réseau hexagonal

Un cristal qui présente un diagramme de diffraction formé de pics de Bragg est un individu 6.8 Le réseau crisallin du diamant -
topologiquement ordonné 3 grande distance, mais si cet ordre peut étre obtenu par la répéti- Q a. esthexagonal
tion périodique du motif d‘atomes, il peut Ftre aussi par la quasipériodicité. H Q b st cubique centré
£
H QO c.est cubique & faces centrées
H
B
260 261
Les corrigés sont regroupés en fin d’ouvrage (p. 506).
Des exercices \.
6.1 On se propose d'étudier la régle des phass
téme est en équilibre au sein d'une enceints the en ﬁ n d e Ch ap itre
pour réviser
s L
- eau — eau
Variations de 'électronégativité en fonction de la position
1 I Jiis dans la classification périodique (échelle de Pauling)
Quelle est la variance (v = ¢ + 2 — ¢, ¢ = composants, ¢ = phases) dans chaque cas, ct quelles sont y n
les variables indépendantes ? 14l Conversions et rapports au S|
= 196 ité
de quelques unités usuelles
) Pourquoi I'eau bout-elle & une température fixe dans les conditions usuelles de pression ?
b) Comment la température d"ébullition varie-t-clle quand on abaisse la pression dans un vase Unités utilisées avec Je I
clos ?
© Fautl plus ou moins de temps pour cuit - cenom Grandeur physique Unité Sym
L . [ En annexes,
€s corriges furivs s
a) Calculer la pression exercée par une mel d es tab | eaux
fin d’ temps jour
b) Quelle est cette pression exprimécen b~ €11 TIN- A" OUVIAge cphEm e d
©) Calculer la méme pression avec I'équatit volume litre € constantes...
- masse tonne
(p+a/V,)(V, ~b)=RT: longueur Angstrom B L
. On donne : 0 °C = 2732 K, R = 8,314 J - mol" - K-' = 0,008314 L - bar - mol'- K" avec 1 bar s v‘“ ’ e ‘“;g; o
3 = 10° Pa. Dans I'équation de van der Waals, prendre a = 0,2464 et b = 0,02666 si V est en L et P energie electronvolt &7 O e (eetd]
£ b masse unité de masse u 1.66054> 10 g
H atomique unifice
] 6.4 La théorie cinétique des gaz de Boltzmann établit que I'énergie interne d’un gaz parfait est
H donnée par : Autres unités
g U=3/2aRT force dyne dyn 109 N
H et que Iénergie cinétique par atome est E, = 3/2k,T ot k, est la constante de Boltzmann. Dans pression atmosphere am 101325 Pa
EH toute la suite, nous prendrons R = 8314~ mol"' - K1, N, = 6,022 x 10%mol ! de référence
g . DR torr (mmHg) Torr 133,322 Pa
H Considérons une mole d’hélium & volume consant. D o o e 5
e ) Dans ce gaz, les atomes ne sont pratiquement pas liés par les forces de van der Waals. Pour- < calorie al, 4184 )
juoi ? H thermochimique.
q
H H
B s
263 463
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Chapitre 1

La boite a outils
du chimiste

Objectifs

Ce chapitre expose les notions générales et conventions (fiches 1 a 4), ainsi que les
outils mathématiques (fiches 5 a 10) qui seront utilisés tout au long de I'ouvrage.
Nous abordons ainsi le concept de mole, qui est d’un emploi universel en chimie,
et les conventions d’écriture et de langage adoptées par les chimistes. Nous trai-
tons également le délicat probléme des unités employées pour décrire les gran-
deurs physiques.

Les principales fonctions et opérations mathématiques indispensables sont pré-
sentées : exponentielles, logarithmes, dérivées et intégrales. Nous proposons
ensuite une introduction aux opérations de symétrie qui peuvent étre menées sur
une molécule. Enfin, nous présentons un rappel de la notion de moyenne ainsi
qu’une introduction a la statistique permettant de traiter aisément les valeurs
expérimentales.

Les bonus web sur www.dunod.com

= Retrouvez un focus supplémentaire sur la naissance du calcul infinitésimal.
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Fiche 32

Fiche 3

O

Fiches 58, 59
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Fiches 13, 14

La molécule

La chimie s’intéresse principalement a la structure de la matiere et aux transformations
qu’elle peut subir, que cette matieére constitue un systeme vivant ou non. L’entité la plus
importante pour un chimiste est la molécule : il s’agit d’un édifice constitué d’atomes liés
entre eux par des liaisons chimiques. Le nombre d’atomes différents disponibles pour for-
mer des molécules est relativement limité, environ une centaine, et ils sont ordonnés dans
la classification périodique €élaborée par Mendeleiev. Malgré ce nombre limité d’atomes,
on connait actuellement plusieurs centaines de millions de molécules (naturelles ou syn-
thétiques) constituées de deux a plusieurs centaines de milliers d’atomes.

La formule chimique de la molécule indique la constitution de celle-ci : par exemple,
la molécule d’eau (H,O) est constituée de deux atomes d’hydrogene et d’un atome
d’oxygene. Plusieurs autres propriétés sont utilisées pour décrire une molécule.

1. La géométrie moléculaire

On représente souvent la molécule sous la forme de dessins en utilisant des conven-
tions de représentation qui seront définies plus loin. Pour décrire la géométrie, il
faut disposer des longueurs de liaisons entre les atomes, des angles entre les liaisons
(angles de valence) et éventuellement des angles diedres entre les plans définis par les
angles de valence.

Les longueurs de liaisons varient assez peu lorsque I’on passe d’une molécule a une
autre, a condition qu’elles restent de méme nature (liaisons simple, double ou triple).
Par exemple, une liaison simple entre deux atomes de carbone mesure approximative-
ment 154 pm et une liaison C—H est proche de 108 pm. La valeur des angles de valence
et des angles diedres peut étre prédite approximativement a I’aide de la théorie VSEPR
qui sera développée plus loin.

2. Les ions

Comme les atomes sont constitués de protons, de neutrons et d’électrons, les molécules
sont elles aussi formées de ces particules élémentaires. Enlever un proton ou un neutron
a une molécule est extrémement difficile et ne se produit que dans le cas de réactions
nucléaires. A Iinverse, il est assez courant de modifier le nombre d’électrons d’une
molécule ou d’un atome : on obtient alors un ion, lequel est chargé puisque 1’équilibre
entre le nombre de protons et celui d’électrons est rompu.
* Si un électron est enlevé a la molécule, on obtient un cation chargé positivement.
o A linverse, si on ajoute un électron a une molécule, on obtient un anion chargé
négativement.
* Dans certains cas, il est également possible d’ajouter ou de soustraire deux €lectrons
a une molécule. On obtient ainsi des dications ou des dianions.
Le carbonate CO,> est un exemple de dianion fréquemment rencontré dans la nature.
Sauf dans des cas tres particuliers, il est pratiquement impossible d’ajouter ou de retran-
cher plus de deux électrons a une molécule.



3. Les radicaux

Généralement, les molécules stables possédent un nombre pair d’électrons. Il est cepen-
dant possible de créer des espeéces neutres possédant un nombre impair d’électrons ;
celles-ci sont appelées « radicaux » et sont généralement instables. L’électron non
apparié est représenté par la présence d’un point situé a coté du radical.

Par exemple, la rupture de la liaison O—H dans la molécule d’eau crée un radical OH’
(radical hydroxyle) et un radical H® (atome d’hydrogene).

H,0 —= H + OW

4. La réaction chimique

La propriété moléculaire la plus importante pour un chimiste est la facilit€ qu’a une
molécule de se transformer lorsqu’elle est mise en présence d’autres molécules ou ions.
On présente généralement cette transformation en indiquant les molécules de départ
(les réactifs) a gauche et celles obtenues a 1’issue de la transformation (les produits) a
droite, les deux entités étant séparées par une fleche. Dans 1’exemple donné ci-dessous,
I’addition de I’eau (H,O) sur le dioxyde de carbone (CO,) conduit a la formation de
I’acide carbonique (H,CO,). Un autre exemple est celui de la substitution du bromure
(Br) par I’ion hydroxyle (OH") dans le bromométhane (CH,Br).

H,0 + CO, ~ H,CO,
OH" + CH,Br — Br + CH,0H

Les regles concernant les réactions chimiques sont simples et découlent directement
du principe de Lavoisier : « Rien ne se perd, rien ne se crée. » Il doit donc y avoir autant
d’atomes de méme nature dans les réactifs et dans les produits (par exemple, quatre
atomes d’hydrogene dans la réaction précédente). Selon le méme principe, il ne peut se
créer de charge au cours de la réaction et, en conséquence, la charge globale des réac-
tifs doit étre égale a celle des produits. Lorsque cette double égalité (des atomes et des
charges) est vérifiée, la réaction est dite équilibrée.

5. La réaction photochimique

Un cas particulier est celui des réactions chimiques qui se produisent a 1’aide de la
lumiére : un photon (symbolisé par hv) apporté par le milieu extérieur est absorbé par
la molécule, ce qui lui permet de se transformer. On parle alors de réaction photochi-
mique. Un exemple est la dissociation de I’eau oxygénée H,O, qui conduit a la forma-
tion de deux radicaux hydroxyles.

hv
H,0, —= 20H°
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La mole

Si la description moléculaire en chimie est fondamentale, elle présente toutefois un
inconvénient majeur : elle se situe a I’échelle microscopique, qui est difficilement mani-
pulable a I’échelle humaine. Une fagon de contourner cette difficulté est de considérer
un tres grand nombre de molécules et d’analyser les propriétés de cet ensemble : une
grandeur microscopique deviendra alors macroscopique et pourra étre mesurée.

1. Le nombre d’Avogadro

C’est le nombre d’Avogadro N, (du nom du physicien italien qui I’a défini au début du
x1x°siecle) qui a été choisi afin de transposer 1’échelle moléculaire a une échelle mesu-
rable. Sa valeur approximative est :

N, = 6,022 x 10%

C’est un nombre considérable (six cent mille milliards de milliards) : par exemple,
la hauteur d’une pile de N, feuilles de papier de 0,1 mm d’€paisseur serait proche de
6 300 années lumiere !

2. La définition de la mole

Une mole se définit comme un ensemble constitu€ de N, €léments (atomes, molécules
ou autres especes microscopiques telles que les ions ou les radicaux). C’est en passant
de la molécule a la mole, grace au nombre d’Avogadro, que I’échelle microscopique
devient macroscopique, donc mesurable. La mole est une grandeur fondamentale et
la plupart des raisonnements qui sont faits en chimie le seront sur une mole d’entités
microscopiques.

L’importance de la mole est telle qu’elle est devenue une unité au méme titre que le
metre, le kilogramme, la seconde ou I’ampere, et dont le symbole est mol. En consé-
quence, le nombre d’ Avogadro s’exprime a 1’aide de cette unité :

N, =6,022 X 10% mol™!

3. Les grandeurs molaires

La mole intervient dans tous les raisonnements en chimie. Quelques grandeurs relatives
aux moles sont particulierement importantes :

La masse molaire atomique
C’est la masse de 6,022 x 10 atomes identiques soit 1 mole d’atomes. Par définition,
la masse molaire de 1’isotope 12 du carbone est rigoureusement égale a 12 g-mol™!
(c’est la définition actuelle du nombre d’ Avogadro : « le nombre d’atomes de carbone
contenus dans 12 g de I'isotope 12 de 1’atome de carbone »). On peut alors calculer
simplement les masses molaires atomiques des autres éléments : celle de 1’oxygene
est trés proche de 16 g - mol™! et celle de I’hydrogeéne de 1 g - mol™'. Aujourd’hui, les
masses molaires atomiques sont parfaitement définies ; quelques-unes sont données en
annexe. Généralement, celles-ci sont proches de valeurs entieres. Un écart substantiel a



une valeur entiere (par exemple le chlore dont la masse atomique molaire est approxi-
mativement égale a 35,5 g - mol™!) indique généralement la présence notable d’isotopes
dans I’élément (ici le 3Cl et 1le 'Cl).

La masse molaire moléculaire
Par définition, elle est égale a la masse de 6,022 x 10* molécules identiques. Elle se cal-
cule simplement a partir des masses molaires atomiques (notées M, ) pour un atome X
dont la masse atomique est notée m, . Prenons I’exemple du méthanol CH,OH qui contient
un atome de carbone, un d’oxygene et quatre d’hydrogene. Sa masse molaire est :

M =N, (m

CH30H = NA (mC + mO + 4 mH)

CH;OH)
=Nm.+Nm +4N m,
=M. +M,+4M,

=12+16+4x1=32g-mol!

On peut ainsi calculer la masse molaire de n’importe quelle molécule a partir de sa
formule et des masses molaires atomiques de ses constituants. Une démarche parfai-
tement analogue est utilisée pour calculer les masses molaires d’ions ou de radicaux.

Le volume molaire
Le principe est le méme que précédemment : il s’agit du volume occupé par N, molé-
cules d’une substance. En pratique, le volume molaire ne présente pas un grand intérét
pour les liquides ou pour les solides. En revanche, les gaz possédent une propriété par-
ticuliere : dans les mémes conditions de température et de pression, tous les gaz parfaits
possedent le méme volume molaire. A 0 °C et sous une pression de 1,013 x 10° Pa, ce
volume est égal a 22,4 L.

4. La réaction chimique

Les transformations chimiques envisagées a 1’échelle de la molécule se transposent tres
facilement a 1’échelle molaire. Ainsi, la réaction :

H,0 + CO, ~ H,CO,

est aussi bien valide pour les molécules que pour les moles. L’inverse n’est cependant
pas toujours vrai. Par exemple, la formation d’eau a partir du dihydrogene H, et du
dioxygene O, s’écrit :

1
H2+5 02‘>H20

A T’échelle moléculaire, cela ne signifie évidemment pas qu’une molécule de dihy-
drogene réagit avec une demi-molécule de dioxygene pour former une molécule d’eau.
En fait, I’écriture de cette réaction représente un bilan réactionnel qui signifie qu’il faut
deux fois plus de dihydrogene que de dioxygene pour former de 1’eau.

Que se passe-t-il au niveau moléculaire ? La réponse est en général compliquée car
plusieurs réactions successives sont souvent impliquées pour arriver a cette réaction
bilan ; déterminer le nombre et la nature de ces différentes étapes a I’échelle des molé-
cules consiste a établir le mécanisme de la réaction.

O

4
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Les conventions de représentation

En chimie, il est souvent nécessaire de représenter les molécules ou les solides dans
I’espace. De nombreuses conventions de représentation particulieres ont été (et sont
toujours) utilisées dans des domaines particuliers comme la chimie des sucres, la
biochimie ou la cristallographie. Celle qui est le plus couramment utilisée est la repré-
sentation de Cram.

1. La représentation de Cram

Les atomes sont indiqués par leur symbole chimique (C, H, Al, etc.) et les liaisons entre
les atomes sont représentées par un trait reliant les atomes concernés. Ainsi, la molécule
d’éthylene C,H, qui est plane est représentée de la fagon suivante :

H>C:C\H

L’utilisation d’un simple trait pour figurer une liaison (ou de deux comme ici pour
représenter la double liaison entre les atomes de carbone) signifie que celle-ci est conte-
nue dans le plan de représentation, ici le plan de la feuille. La représentation ci-dessus
traduit ainsi que la molécule est plane.

Dans le cas des molécules qui ne sont pas planes (molécules gauches), deux conventions

sont utilisées :

* Une liaison qui relie un atome situé devant le plan de la feuille a un autre dans le plan
sera représentée par un coin dont la partie la plus large relie I’atome devant le plan.

* Pour les atomes situés derricre le plan de la feuille, la liaison sera représentée par un
pointillé.

Un exemple d’utilisation de ces conventions est la représentation de la molécule
d’éthylene dans le plan horizontal perpendiculaire au plan de la feuille et non plus dans
celui-ci comme précédemment : deux atomes d’hydrogene sont a présent devant le plan
de la feuille et deux autres derriére.

. H>:—<H . L

A Paide de ces conventions, il est assez aisé de représenter la molécule d’ammoniac
NH,, dont la géométrie est celle d’une pyramide a base triangulaire, ou bien la molé-
cule de méthane CH, ou les atomes d’hydrogene occupent les sommets d’un tétracdre,
I’atome de carbone étant placé au centre.



H
N / O
Hf’/\ II;I)C\ Fiches 58, 59
H H

H

Dans la représentation de Cram, on s’attachera a donner un schéma représentant la perspec-
tive globale de la molécule. Ainsi, dans la molécule d’ammoniac, les trois atomes d hydro-
gene sont dans un méme plan ; on préferera la représentation donnée a gauche plutot que

celle figurant a droite.
N N
H H H H

L’ensemble des principales géométries rencontrées en chimie seront décrites plus loin

2. Les simplifications en chimie organique

En chimie organique, les molécules sont principalement formées d’atomes d’hydrogene
et de carbone. Par convention, il est possible d’omettre ces atomes. Prenons 1’exemple
du butadiene C,H, qui est une molécule plane : les quatre atomes de carbone forment
une chaine en zigzag et les différents atomes d’hydrogene sont liés aux atomes de car-
bone. La premiere représentation est explicite (tous les atomes sont représentés) et la
seconde utilise la convention d’omission des atomes de carbone et d’hydrogene :

H\c:c/ ) H —
H/ \c:c/ - —
H/ \H

De la méme fagon, le benzene C H, et la pyridine C;H,N, qui sont toutes deux des
molécules cycliques planes, seront représentées a I’aide de cette simplification. Bien
évidemment, dans le cas de la pyridine, I’atome d’azote doit explicitement figurer dans
la représentation simplifiée.

) 1
H. C H H C H
\(|:/ \C|/ ) \(|:/ \ﬁ/ ) =
C C
0 k?/ I H/CxN/C\H \N
H




Fiche 9

Unités et équations aux dimensions

1. Uexpression d’une grandeur

En physique ou en chimie, on exprime une grandeur comme la combinaison d’un
nombre et d’une unité. En notation scientifique, le nombre est compris entre 1 et 10
multiplié€ par la puissance de 10 qui convient. Il contient un certain nombre de chiffres
dits « significatifs » ; le nombre de chiffres significatifs dépend directement de la préci-
sion de la mesure de la grandeur exprimée.

L’unité se réfere a un étalon universellement reconnu. Par exemple, le metre a long-
temps été défini comme la longueur d’une piece de métal déposée au pavillon de Breteuil
a Sevres. On distingue deux types d’unités actuellement :

* les unités dites de base qui sont au nombre de sept et définies indépendamment les
unes des autres ;

* les unités dérivées qui sont obtenues en multipliant ou en divisant des unités de base
entre elles. Un exemple simple est celui de la vitesse qui s’exprime en m - s7!, unité
dérivée obtenue en divisant une longueur (en metre) par un temps (en seconde).

2. Le systeme d’unités international (SI)

C’est le systeme d’unités de base qui est le plus couramment utilisé. Il comprend sept
unités.

le metre unité de longueur m
le kilogramme unité de masse kg
la seconde unité de temps s
lampere unité de courant électrique
le kelvin unité de température K
la mole unité de quantité de matiere mol
le candela unité d’intensité lumineuse cd

Les unités dérivées obtenues par multiplication ou division de ces unités de base for-
ment un systeme cohérent, c’est-a-dire qu’il n’est pas nécessaire d’utiliser de facteur
de conversion pour exprimer les différentes grandeurs dérivées. Pour des raisons histo-
riques, certaines unités du systéme international portent un nom spécifique, souvent en
hommage aux scientifiques qui les ont définies : ainsi le Joule (J) est une unité d’énergie
(1J=1m? kg - s?), le Pascal (Pa) une unité de pression (1 Pa=1m"'-kg-s?) etle
Newton (N) une unité de force (1 N=1m - kg - s?).

Il est trés vivement recommandé d’utiliser le systeme international d’unités dans 1’ex-
pression de toutes les grandeurs ; cependant, il arrive que, pour des raisons pratiques ou
historiques, certaines grandeurs soient exprimées a I’aide d’autres unités. Il sera alors
nécessaire d’utiliser des facteurs de conversion afin d’effectuer d’éventuels calculs a
partir de ces grandeurs.

Prenons I’exemple de la concentration, qui est le rapport entre une quantité de matiere
et un volume. Dans le systeme SI, une concentration s’exprime dans ’unité dérivée
mol - m~3. Bien souvent, notamment dans les laboratoires de chimie, les concentrations



sont exprimées en moles par litre (mol - L™). Tl est alors nécessaire d’effectuer une
conversion afin de revenir au systéme ST (1 mol - L™ = 10° mol - m™).

3. Les équations aux dimensions

Une grandeur physique ou chimique peut étre accessible par une mesure directe mais
également par une relation mathématique la liant a d’autres grandeurs. En systéme SI,
cette équation permet de calculer la valeur numérique de cette grandeur mais aussi son
unité (ou sa dimension). Prenons 1’exemple d’une force F qui est le produit d’une masse
par une accélération :

F=Mxy

L’accélération y s’exprime en m - s et la masse M en kg. Si 1’on exprime chaque unité
des différentes grandeurs entre crochets, on obtient la relation suivante :

[F]=[M] [y]
soit: [F]=kg-m-s?=m-kg-s?

Une force s’exprime donc en m - kg - s, ce qui est la définition du Newton donnée
plus haut. On peut, de la méme fagon, retrouver la définition du Joule en sachant qu’une
énergie (E) est le produit d’une force (F) dont on vient de déterminer la dimension par
une distance (d) :

E=Fxd

(E] = [F] - [d]
[E]=m-kg-s? m=m? kg - s>

On retrouve ici la définition du Joule qui est une unité dérivée du systeme SI.

Ces équations aux dimensions peuvent également étre utilisées afin de déterminer la
dimension d’une constante universelle. Prenons I’exemple de la constante de Planck,
h. Celle-ci est définie a I’aide de la relation fondamentale reliant une €nergie (E) a une
fréquence (v) :

E=hxv

On a donc :

[E] = [h] - [V]
soit [h] = [E]/[V]
[h]=m? kg -sHs!'=m? kg - s

Dans le systeme SI, la constante de Planck s’exprime donc en m?- kg - s7'.




Les fonctions utiles

Un petit nombre de fonctions mathématiques sont utiles en chimie générale. Nous ne
présentons pas ici une description exhaustive de ces fonctions mais rappellons quelques
résultats importants.

1. Les fonctions trigonométriques

Parmi les quatre fonctions trigonométriques (sinus, cosinus, tangente et cotangente), seules
les deux premieres sont couramment utilisées en chimie. Ces fonctions sont définies pour
toutes valeurs de x et sont périodiques, leur période étant égale a 2rt. Les valeurs prises par
ces fonctions sont toujours comprises entre —1 et +1. On a les relations suivantes :

sin (2w + x) =sinx  sin (—x) = —sin x sin (T—x)=sinX  sin (7T + x) =-sin x

cos (2m + x) =cos x cos (—x) =cos x cos (m—x)=—cosx cos (T +x)=—Ccos x

: Ces résultats sont facilement mémorisables en utilisant le cercle trigonométrique dont le
rayon est égal a I’unité. L’angle x définit un point sur ce cercle dont 1’abscisse est alors cos x
et I’ordonnée sin x.

Ccos cos

Les fonctions d’angles somme et différence suivent les relations suivantes :

O
’ . . . . . .
Exercice 112 sin (a + b) = sin a cos b + sin b cos a sin (a —b) =sin a cos b —sin b cos a
cos (a + b) = cos a cos b —sin b sin a cos (a—b) =cos acos b + sin b sin a

2. La fonction exponentielle e~

Cette fonction est définie pour toutes les valeurs de x et sa valeur est toujours positive.
Elle croit continfiment de zéro (lorsque x est infini dans les valeurs négatives) vers plus
I’infini lorsque x tend vers plus I’infini. Elle vaut 1 lorsque x est nul. Cette fonction obéit
aux relations suivantes :

eO =1 e(a +b) — ed X eb eab = (ea)b — (eb)a

Par la suite, la fonction exponentielle sera trés souvent utilisée sous la forme e™,
x variant de zéro a I'infini. Elle est alors une fonction qui passe de I'unité a zéro en
décroissant continfiment.
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Une relation particulierement intéressante utilise les nombres complexes :
e =cosx+isinx
Cette relation peut €tre utilisée afin de retrouver simplement les expressions de

sin (a + b) ou de cos (a + b). ye

Exercice 1.12

3. Les fonctions logarithmes

La fonction logarithme népérien, notée In, est la fonction réciproque de la fonction
exponentielle. On a donc :

In(e*) =e™=x

Cette fonction n’est définie que pour x strictement positif et croit continiment de
moins I’infini & plus I’infini lorsque x varie de zéro a plus I’infini. En utilisant les résul-
tats donnés pour la fonction exponentielle, on a :

In(ab) = Ina + Inb
In(a/b) = Ina — Inb

La fonction logarithme décimal, notée log, est définie selon :

logl0*=x

Comme pour le logarithme népérien, on a la relation :

log(ab) = loga + logb
log(a/b) = loga — logh

Cette fonction est trés couramment utilisée en chimie des solutions ou les concen-
trations (rapportées a une concentration standard) varient fréquemment de 107 a 10°. @)
Le logarithme de ces concentrations varie ainsi entre —14 et +3, échelle nettement plus Cha;itre .
simple a manipuler.

4. La fonction gaussienne e™*

Cette fonction est définie pour toute valeur de x : elle croit continliment de zéro a 1
lorsque x varie de moins I’infini a 0, puis décroit continfiment de 1 a O lorsque x croit de
0 a plus I'infini. Elle est symétrique par rapport a O et son maximum est obtenu lorsque
x est nul ; on I'utilise trés fréquemment en calcul statistique.

Représentation des fonctions décrites dans cette fiche

Fonction cosinus Fonction exponentielle  Fonction logarithme Fonction gaussienne

N [ AN
\_/

f(x) =cos x fix)=¢e" f(x) = Inx flx) = e*

11



Les dérivées, primitives et intégrales

Les principaux résultats concernant les dérivées, primitives et intégrales sont rappelés
ici. Dans tout ce qui suit, les fonctions f'et g sont supposées continues et dérivables, x
étant la variable et a une constante.

1. Les dérivées f(x)

Par définition, la dérivée d’une fonction f(x) au point a
est la limite de I’expression :

[f(x) — fla)l/(x — a) lorsque x tend vers a.

Si I’on représente le graphe de f{x) en fonction de x, la x
dérivée (que I’on notera f”(x)) au point a est la pente de
la tangente a la courbe en ce point.

Les dérivées des fonctions les plus usuelles sont rappelées ci-dessous :

) s@=" (sin x)” = cos x
(@) =0 (cos x)’ =—sin x
(Inx) =1/x (e =e*

Lorsque deux fonctions, fet g, sont combinées algébriquement, les regles de dériva-
tion sont les suivantes :

) + g@)]" =f"(x) + g’(x)
[fx) X g()]" = flx) X g°(x) +f"(x) X g(x)

lf(x)]’ g S —f(0) g ()]
g(x) g(x)?

Un résultat important concerne les fonctions composées ou x est transformé par la
fonction f pour donner y, lui-méme transformé par la fonction g. La facon la plus simple
d’exprimer le mode de dérivation est d’utiliser une forme compacte de la définition de
la dérivée : f’(x) = df/dx. On a alors, pour les fonctions composées :

g’(f(x)) = dg/dy x dy/dx avec y = f(x)

Par exemple, si I’on s’intéresse a la fonction e™, x est transformé tout d’abord en —ax
(fonction f) et on prend I’exponentielle du résultat (fonction g). En appliquant la regle
précédente, on obtient :

O
Exercice 1.15

d(e®)/dx = d(e*)/d(—ax) X d(— ax)/dx = e X (—a) = —ae™

: En utilisant I’expression exponentielle des fonctions trigonométriques, on retrouve facile-
ment les dérivées de ces fonctions.

12



2. Les primitives

C’est la transformation réciproque de la dérivée : la primitive de f’(x) est la fonction f
elle-méme. On notera '[ f(x)dx laprimitive de f(x). Cependant, puisque la dérivée d’une
fonction constante est nulle, une primitive est toujours définie a une constante (C) pres.
D’apres les résultats établis pour la dérivation des fonctions, il est assez simple de trou-
ver les primitives des fonctions les plus fréquemment rencontrées :

[xtdx=x“/(a+1)+C si a est différent de —1
Ja/xydx = n(x)+C

Je™) dx=—e/a+ C si a est différent de 0
[sin(ax)dv=—1/acos(ax)+C  siaestdifférent de 0

jcos (ax)dx=1/asin(ax)+C si a est différent de 0

3. Les intégrales

Une intégrale se calcule entre deux valeurs de x, a et b,
que I’on appelle les bornes. L’intégrale de la fonction fix)
S entre ces bornes est 1’aire de la surface limitée par la
fonction f, I’axe des abscisses et les deux verticales en a
et b ; la surface est comptée positivement si elle se situe
au-dessus de 1’axe des abscisses, négativement sinon.

On la note généralementf f(x)dx . Une fagon simple
de calculer I’intégrale d’une fonction f est d’utiliser la
primitive F(x) de cette fonction a I’aide de la relation
suivante :

[[Fedx = 1F1: = Fo) - Fa)

On remarquera que, dans I’expression précédente, la constante C qui permet de définir
la primitive de f{x) en toute généralité, disparait ; en conséquence, |’intégrale n’est pas
définie a une constante pres. Par exemple, si on calcule I’intégrale de la fonction cos x

entre les bornes 0 et 7, on obtient :
COS x

T[
J.O cos xdx =[sinx]; =sint—sin0=0

Ce résultat se visualise facilement en remarquant que
la fonction cos x délimite une aire positive entre 0 et /2
puis une aire négative de méme surface entre m/2 et  ;
la somme fait donc 0.
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Les dérivées partielles

Dans ce qui suit, nous nous intéressons a une fonction f de plusieurs variables. Afin de
simplifier, les principaux résultats seront donnés au départ dans le cas d’une fonction
de deux variables, x et y. Les résultats se généralisent aisément au cas général d’une
fonction de n variables.

1. Définition
Lorsque I’on dérive la fonction f{x,y) par rapport a x en conservant y constant, on obtient

la dérivée partielle de f par rapport & x que 1’on note n
X

| I

Si I’on considere la fonction f(x,y) = x?y + xy, on obtient :
a—f =2xy+y
ox
de méme :
al =X’ +x
dy
- J

Une propriété importante concerne les dérivées secondes : si les dérivées premieres sont
continues, alors les deux dérivées secondes obtenues en changeant I’ordre de dérivation
sont égales (théoreme de Schwarz) :

a2f _ 0*f
oxdy  dyodx
Cette propriété se vérifie ais€ément sur 1I’exemple précédent :
0% f ) 0% f
=— (P+x)=2x+1 =— Qxy+y)=2x+1
oxdy  ox ( )= dyox  dy (0 +)

2. La différentielle totale exacte

L accroissement df de la fonction f dli a un accroissement infinitésimal des variables x
et y est donné par la relation :

I af
. dx + — ay
| N

Sil’on prend I’exemple d’un cylindre caractérisé par son rayon r et sa hauteur /, son volume
V s’exprime selon : V = nr?h

df=

L’accroissement du volume lors d’une variation simultanée de r et & est donc donné par la
relation :
av av

dV=—dr+ —dh =2nrhdr + nr’dh
or oh

- J




Prenons le cas d’une grandeur g qui varie avec x et y et dont la variation §g s’exprime selon :
8g = A(x,y) dx + B(x.y) dy
Si les deux fonctions A et B vérifient la relation :
94 3B
 ox
alors, g est une fonction de x et y. Dans ce cas, 1’accroissement dg est une différenticlle

totale exacte et peut étre noté dg. Cette propriété est largement utilisée en thermodyna-
mique afin de déterminer les fonctions d’état d’un systeme.
J Lo

Chapitre 5

3. Les gradient et laplacien
Ces deux opérateurs sont généralement utilisés dans le cas de fonctions définies dans
I’espace euclidien, c’est-a-dire a trois dimensions, x, y et z.

L’ opérateur gradient associe a une fonction fun vecteur dont les composantes selon x,
y et z sont les dérivées partielles de f par rapport a x, y et z. On le note ﬁi 1.

of / ox
gradf = {9f / dy
df / oz

L’ opérateur laplacien transforme une fonction f{x,y,z) en une autre fonction notée A f
par la relation suivante :

R
ox?  dy* 022

Af

Il est alors ici pratique d’introduire I’opérateur nabla, noté V, qui transforme la fonc-
tion f'en son gradient :

Vf= gradf

Il s’agit d’un opérateur vectoriel et on a :

A=(V.V)f=V

Les opérateurs nabla et laplacien permettent de simplifier grandement les écritures et
sont largement utilisés en physique et en chimie dans des domaines tels que la thermo-
dynamique, la physique quantique ou 1’électromagnétisme.
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Les symétries moléculaires

De nombreuses propriétés chimiques dépendent de la symétrie de la molécule consi-
dérée ; il est donc important d’identifier les opérations de symétrie qui conservent sa
structure. La définition d’une telle opération est une transformation géométrique qui
échange des atomes équivalents ou laisse les atomes invariants. Il existe quatre familles
d’opérations de symétrie.

1. La famille des symétries planes

L’image d’un point M par rapport a une symétrie plane est un autre point M’ tel que,
O étant la projection orthogonale de M sur le plan, la somme des deux vecteurs OM et
OM’ soit égale a zéro.

Par exemple, dans la molécule d’eau (H,0), les deux atomes d’hydrogene sont équi-
valents. Si I’on effectue la symétrie par rapport au plan o, qui bissecte 1’angle HOH,
I’atome d’oxygene est invariant et les deux atomes d’hydrogene s’échangent : le plan
o, est donc bien un plan de symétrie pour cette molécule. Par ailleurs, la symétrie par
rapport au plan moléculaire G, laisse les trois atomes invariants : il s’agit €¢galement d’un
plan de symétrie pour cette molécule.

G

<

Gy

N\
/

<

2. La famille de ’inversion

Cette famille ne contient qu’une opération de symétrie : 1’inversion par rapport a un
point qui est traditionnellement notée i. L’image d’un point M par rapport au centre
d’inversion O est un point M’ tel que les vecteurs OM et OM’ soient opposés.

Dans la molécule de dihydrogene, H,, le milieu de la liaison H-H est un centre d’in-
version car les deux atomes d’hydrogene s’échangent au cours de I’inversion par rapport
a ce point. Dans I’éthylene, C,H,, le milieu de la liaison C-C est €galement un centre
d’inversion pour cette molécule : les deux atomes de carbone s’échangent et les quatre
atomes d’hydrogene équivalents s’échangent deux a deux (H, avec H, et H, avec H,).
Le centre d’inversion i permet d’introduire la nomenclature (g, u) qui sera utilisée dans
I’étude des molécules diatomiques homonucléaires.

H, H,
\ /
H——H C===
H, H,



3. La famille des rotations

Une rotation se définit par I’axe (A) autour duquel elle s’effectue et ’angle de rotation
0. Conventionnellement, on parle de rotation C”, (A), I’angle de rotation 6 étant égal a
2mm/n.

Par exemple, dans la molécule d’ammoniac ot les trois atomes d’hydrogene sont équi-
valents, une rotation de 27t/3 autour de I’axe A échange ces trois atomes ; I’opération C
(A) est donc une opération de symétrie pour cette molécule. La molécule d’ammoniac
possede ainsi un axe de symétrie Adont on dira qu’il est d’ordre trois.

4. La famille des rotations impropres

Cette famille d’opérations de symétrie est nettement plus compliquée que les précé-
dentes. Une opération de rotation impropre S| (A) résulte de la combinaison de deux
opérations de symétrie : une rotation C_ (A) suivie d’une symétrie plane par rapport a
un plan ¢ perpendiculaire a A.

De telles opérations de symétrie sont assez délicates a manipuler et nous nous borne-
rons a donner un exemple : dans le méthane CH, ou tous les atomes d’hydrogene sont
équivalents, I’axe bissecteur d’un angle HCH est 1’axe d’une rotation impropre S, .

/Hl C] /H4

Hyeoo__ Val ! o, Hp-o.

H4/C N HZI/C\H
2 3

Dans le cas des rotations impropres, 1’ordre d’exécution des opérations de symétrie
n’a pas d’importance : par exemple pour I’opération S j il est équivalent d’effectuer
d’abord la symétrie plane puis la rotation Ci .
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L Moyennes et calcul d'erreur

Il existe plusieurs facons de définir la valeur moyenne d’une mesure. L’utilisation de
I’une ou I’autre dépend essentiellement de la pratique. Le calcul d’erreur est indispen-
sable pour donner le nombre de décimales significatives.

1. Les chiffres significatifs d’un résultat

Le nombre de chiffres significatifs est celui qui est utilisé pour écrire le résultat d’un
calcul ou d’une mesure. Par exemple, 7,62 est écrit avec trois chiffres significatifs. Si
rien n’est ajouté, cela signifie que le résultat est connu a 0,01 pres, I’incertitude portant
sur le dernier chiffre significatif. Si le zéro est le premier chiffre, il ne compte pas, si
c’est le dernier, il compte : 0,762 a trois chiffres significatifs alors que 0,07620 en a
quatre (quatre apres les deux premiers zéros). Dans un tableau de résultats, il est recom-
mandé de donner a toutes les valeurs le méme nombre de chiffres significatifs.

* Addition, soustraction Le résultat ne doit pas avoir plus de décimales que le nombre
qui en comporte le moins : 12 + 11,7 = 24 (apres arrondi).

* Produit, division Le résultat ne doit pas comporter plus de chiffres significatifs que la
valeur la moins précise.

2. Les moyennes

Soit un ensemble de n mesures d’une méme grandeur x : x,, x,... x , leur valeur moyenne
est notée : x.

. o 1 P
* La moyenne arithmétique X . =— (x, + x, + ... + x ) que I’on €crit sous la forme
mathématique : n

x=t ¥ x (1)
n

|
Calculons la moyenne arithmétique X . de 10,21 et 13,17 : X =23,38/2 = 11,69.

* La moyenne géométrique Elle est définie comme la racine n*™ du produit des n

valeurs :
X = n\/Hi:l i 2)

Par exemple, la moyenne géométrique X eom de 10,21 et 13,27 est X eom = V10,21 x13,17
=11,56.

* La moyenne harmonique Elle est définie par I’expression :

a1
=3l G)

Par exemple, 2/X, =1/10,21 + 1/13,17d’ou : X, = 11,50.

=1l 3
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* La moyenne quadratique Elle est définie par :

2 2 2
— X, +x +...+x
xz\/# 4)
n

2 2
Par exemple, X = JM =11,78.
qua 2

A T'aide des exemples numériques, nous constatons la s€quence suivante quand x, < x,,
tous deux positifs :

xISX <X <X <X . <X,

harm géom arit qua

3. Le calcul d’erreur

Si I’on appelle AX I’incertitude (ou I’erreur) sur la mesure de X, ona: X=X + AX.

mesuré

Il convient alors de distinguer I’incertitude absolue, AX, de I’incertitude relative AX/X

mesuré”

Rappelons la différentielle d’une fonction de plusieurs variables, f(x, y, z) :

) J ) O
dfix, v, 2) = 8_£ dx + % dy + a—j; dz (5) Fi:he ,

et étendons ce résultat au calcul d’erreur en transformant df, dx, dy, dz en Af, Ax, Ay, Az
respectivement et en prenant les valeurs absolues des dérivées partielles :

9 9 9
Mx, y,2) = ‘l‘m+‘l Ay + lAz (6)
ox dy 0z
. . . o . of
* Addition, soustraction Sil’on considere la fonction fix, y) =ax + by, ona: ™ =a,
of *

> == b, d’ou I’on déduit Af = lal X Ax + 1bl X Ay. L’erreur relative s’obtient aisément :
Y

Aflf = (lal X Ax + bl X Ay)/(ax £ by) @)

* Produit, quotient Examinons le produit : fix, y) = axy.

Nous avons al =ay, al =ax,d’ ou:
ox dy
Af = lal X (IylAx + 1xl Ay) et Aflf = |Ax/x] + 1Ay/yl (8)

Le cas du quotient est différent. Soit f{x, y) = ax/y.

of of

Nous avons : == (aly), et =—— =—(ax/y*) d’ou :
ox ay

AMx, y) = lal X (IylAx + IxIAy)/y?, et Aflf = |Ax/x] + 1Ay/yl )

L’expression de I’erreur relative est identique pour le quotient et le produit.
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Statistigue et méthode des moindres
carrés ordinaire (MCO)

. . . [ R
La moyenne arithmétique d’une variable x s’écrit : x =— in et, par conséquent :
n

_ no g
in =nx.
i=1

1. La variance et I’écart-type

Nous en donnons seulement les définitions afin de comprendre leurs utilisations dans
la méthode MCO. Dans tout ce qui suit, nous considérons un ensemble de n valeurs
associées {x, y }.

* LLa variance V(x) Elle est définie par :

I —
V) = — 3 (=% (1)

La relation suivante est souvent utilisée en statistique :

V) == g(x,-—%)z == g(x?—2x§c+%2) == g(x;_f) @)

e ’écart-type 6 Cette quantité est li€e a la variance selon :

o, =V (x) 3)

2. La méthode des moindres carrés ordinaire (MCO)

On cherche a joindre par une droite un ensemble de # points définis par les valeurs cou-
plées {x, y }. Cette droite est de la forme ¥ = aX + b, X prenant toutes les valeurs x.. Pour
un point donné, nous définissons le « résidu » g, par ’expression : g = ly, — Y| (figure).
C’est I’écart entre la valeur y, et celle qui est obtenue avec I’équation Y, = ax, + b. Il faut
chercher le couple {a, b} qui minimise I’expression :

R= igf - i(y,. ~(ax. +b)y’ 4)

Nous obtenons les valeurs suivantes :

3 (=0, - )
a= " 5)

pAET)

eth=y —ax (6)




X x, X
3. La covariance et le coefficient de corrélation linéaire

 La covariance cov,, On la définit par : cov, =ax V(x) (7) ou a est le coefficient de
la droite trouvée préc€édemment.

1 & _ _
De (2) et (6) nous tirons : | cov,_=— Z(Xi - )y, —¥) )
n iz
¢ Le coefficient de corrélation linéaire r,
Il est défini par :
cov,,
r.o= 9
* og,

ouc, = .V(x) eto,= V(y) dapres (3)

Ce nombre est compris entre 1 et —1. Si, en valeur absolue, il est proche de 1, la corré-
lation est bonne, s’il est faible, proche de 0, elle est mauvaise. En pratique, on considere
que la corrélation est bonne si r, est supérieur a 0,866.

I )

On considere 1I’ensemble de valeurs :

Y = 0,969x + 2,08

>

0,00 | 1,00 | 2,00 | 3,00 | 4,00 | 5,00 | 6,00
Y |210]| 2,90 | 445 | 495 | 6,00 | 6,85 | 7,35

Y Data

X |7,00| 800 | 9,00 |10,00(11,00|12,00] 13,00
Y |8,95]|10,10| 10,64 |12,25|12,82| 13,15 | 15,21

X Data

Le calcul de a (0,969), b (2,08), T, (= 0,9) et le tracé de la droite sont effectués par des
programmes accessibles sur une calculette.
%
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\"O CuUS

La premiére apparition de ce qui allait plus tard étre appelé 12 €
le «nombre d'or» se trouve définie implicitement dans le
Livre XIll des Eléments d’Euclide, lors de I'étude du pentagone
régulier. Le probléme posé est le suivant comment partager
un segment en deux parties, selon « l’extréme et moyenne rai-

son » ? En d'autres termes, soit un segment AC et F entre ces A P
points, comment placer F pour que l'on ait : AC/AF = AF/FC. La
solution reléve du génie d’Euclide. -

Considérons le pentagone inscrit dans un cercle. Les triangles

ABC et BFC sont isocéles et semblables d'ou I'on tire : AC/AF = AF/FC. Nous pouvons calculer
ce rapport qui nous donne la valeur du nombre d'or @. En considérant des segments orientés,
nous obtenons |'équation AC? - AC-AF — AF? = o. En divisant I'expression par AF? et en posant
AC/AF = x, nous déduisons I'équation x> — x - 1 = o dont les racines sont : x = (1+v/5)/2. Dans
notre cas de figure nous obtenons AC/AF = 1,61810339887..., généralement tronqué a 1,618,
valeur usuelle de @. L'autre racine est ¢’ = 0,618. (Il est aisé de vérifier que @-¢' = 1). Il existe a
ce jour des milliers de traités relatifs au nombre d’or et a ses propriétés esthétiques. Gardons
la téte froide, en dernier recours, il appartient a chacun de s’en faire une idée...

Lintroduction des chiffres indo-arabes

Tout en utilisant les relations de proportion qui le définissent, Euclide n’a pas calculé le
nombre @.Un tel calcul numérique n’est possible qu'avec I'utilisation des nombres réels et I'uti-
lisation des chiffres indo-arabes dans les écrits occidentaux ne date que des environs de I'an
1000. On en trouve la premiere apparition dans le Codex Vigilianus, apparu en 976 au monas-
tere de Saint-Martin d’Albeda, appartenant alors au royaume de Pampelune. On attribue cette
utilisation a l'influence de Gerbert d'Aurillac, (vers 950-1003) qui devint pape sous le nom de
Sylvestre I, de 999 a 1003. Mais c’est a Leonardo Pisano (1175-1250) appelé Fibonacci, que I'on
doit I'utilisation réguliére de ces chiffres.

Des lapins au nombre d’or

C'est pour calculer la descendance réguliere d’'une famille de lapins que Fibonacci a défini sa
fameuse suite : partant de deux nombres, o et 1 par exemple, on forme le suivant par addition
des deux précédents:o0 1 1 2 3 5 8 13 21 34 55 89...llest possible de montrer qu’a un
ordre élevé, le rapport de deux nombres consécutifs est égal a ¢.

Une remarque utile

Il est aisé d’obtenir une valeur proche de ¢ en remarquant que 8/5 =1,6. Beaucoup de créateurs
s'en servent sans passer par la valeur exacte de 1,618.



Pour chaque question, une seule réponse est exacte
(les réponses sont au verso).

1.1  Ladérivée de sin ax par rapport a x est :
Q a. asin ax
Q b. acos ax
Q c. a’cos ax

1.2 La fonction e* est :

U a. toujours positive

Q b. toujours négative
O c. positive ou négative selon la valeur de a

1.3 Une réaction photochimique sur une molécule neutre conduit a la formation :
U a. d’un radical
O b. de deux radicaux
Q c. de trois radicaux

1.4  Un cation possede : \
O a. un électron célibataire
O b. une charge négative
O c. une charge positive

1.5  L’unité de charge électrique est :
U a. le Coulomb
Q b. ’Ampere
Q c. le Volt
1.6 A une constante pres, la primitive de la fonction 1/x est :
Q a.e
Q b.—1/x*
O c. In)

1.7  Une rotation impropre combine :
O a. deux rotations
U b. deux symétries planes
O c. une rotation et une symétrie plane

1.8  Lamoyenne géométrique de deux mesures, x, et x, est :
O a.%2(x +x,)
Q b.%(x, - x,)
Q ek x)

1. La boite a outils du chimiste
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Réponses

o



! e r CI C e S Les corrigés sont regroupés en fin d’ouvrage (p. 470)

Masse molaire : nombre d’Avogadro
1.1  Un grain de sable pese approximativement 3 pug. Combien pese 1 mol de grains de sable ?

1.2 Le volume de I’océan Atlantique est estimé a 323 700 000 km? et celui d’une cuillere a
café est approximativement égal a 5 mL. Combien I’océan Atlantique contient-il de cuilleres a
café d’eau ? Comparer ce nombre a celui d’ Avogadro.

1.3  Calculer la masse molaire des molécules suivantes :

H,0, HC, H,CO,, CH,Br, CH,0H, H,0,, PCI,

272

On prendra les masses atomiques suivantes : H=1;C=12;0=16;P=31;Cl=35,5; Br="79.9.

Représentation

1.4 La molécule AICI, est plane et tous les angles CI-Al-CI sont égaux. Représenter cette
molécule dans le plan de la feuille et dans un plan perpendiculaire.

1.5 Représenter la molécule d’allene H C=C=CH, sachant que 1’enchainement des atomes
de carbone est lin€aire et que les deux groupes CH, terminaux sont dans deux plans perpendicu-
laires.

1.6  Donner la formule brute de I’isopréne dont la représentation conventionnelle est donnée
ci-dessous.
1.7 Meéme question pour 1’o-pinéne, constituant présent dans la menthe, la lavande ou le
gingembre.
1.8 Méme question pour le limoneéne qui est la molécule donnant le parfum d’orange ou de

citron.
X

isopréne o-pinéne limonéne

Wy

T

Equations aux dimensions
1.9  Définir les unités de la permitivité du vide € a partir de I’équation F = qq’/(4ne d*). La
force F a pour dimension masse x accélération, soit kg-m-s=. Les charges q et q” sont mesuré en
coulombs dont les unités sont : 1 C = 1 seconde x 1 ampere : s-A.
1.10 Dans I’échelle de Mulliken, 1’électronégativité x d’un élément A est définie de la fagon
suivante :

X(A) = K (PI(A) + EA(A)).
Ou PI(A) et EA(A) sont des énergies représentant respectivement le potentiel d’ionisation et
I’affinité électronique de 1’élément considéré. \
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Sachant que I’électronégativité ne posseéde pas de dimension, déterminer celle de la constante K.
1.11 Une fonction d’onde W définit la probabilité de présence P d’une particule dans un petit
volume 8V selon la relation :

OP =¥?x 8V
La probabilité 5P n’ayant pas de dimension, déterminer celle de la fonction d’onde.

Fonctions mathématiques

1.12 On cherche ici a retrouver les expressions des sinus et cosinus impliquant des angles
somme a partir de I’expression exponentielle. On rappelle que e'* = cos a + i sin a.

a) Exprimer e'“*? en fonction de el et de e.

b) Développer 1’expression précédente en faisant apparaitre les fonctions sinus et cosinus des
angles a et b.

¢) En déduire les expressions de sin (a + b) et cos (a + b) par identification des parties réelles et
imaginaires.
1.13 Mémes questions pour les sinus et cosinus de 1’angle (a — D).

1.14 Déduire des relations précédentes les expressions de sinus et cosinus des angles (1t — a) et
(7 + a) en fonction de sin a et cos a.

1.15 On cherche a retrouver les expressions des dérivées des fonctions sinus et cosinus en
utilisant I’expression exponentielle :

e =cos x +1sin x
a) Dériver la fonction e'* par rapport a x dans I’expression précédente.

b) En déduire les expressions des fonctions dérivées de sin x et cos x en identifiant les parties
réelles et imaginaires dans la relation obtenue.

1.16 Montrer que le graphe de la fonction gaussienne f(x)=e™* présente une tangente hori-
zontale en x = 0.

S i 2 nmx R X
1.17 Montrer que I’intégrale '[U sin (T) dx est égale a 0.

1.18 On s’intéresse a la fonction f{x) = (2 — x) e

ol a est une constante.

a) Etablir le sens de variation de cette fonction pour x variant de 0 2 +oo.

b) En déduire le graphe de f{x) en fonction de x. Ou cette fonction s’annule-t-elle ?
1.19 Calculer la primitive de la fonction sinBcos de deux fagons différentes :

a) En utilisant la relation sinBcos6 = 1/2sin(20).

b) En utilisant la relation sinfcosBd0 = d(sinB).

Montrer que les deux primitives obtenues sont égales a une constante pres.

1.20 Montrer la relation : A¥Y = A¥ pour la fonction W(x,y,z) = sinax - sinby - sincz ol a, b et ¢
sont des constantes. Calculer A.

1.21 Trouver les extrema (minimum ou maximum) en fonction de la constante a de la fonc-
tion :

P(ry=re™
1.22 I’équation de la progression d’une contagion peut étre modélisée sous la forme :
Pn+l = (X(Pn)IS

P est la population concernée apres un certain nombre de mesures régulieres marquées par
I'indice n. On pose 0 < B < 1 et o> 1. Soit P, la population de la premiére mesure.

a) En opérant par récurrence, exprimer P en fonction de P_.



b) On cherche a simplifier la somme D = 1 + B+ >+ *+...+ . A cette fin, on forme la dif-

férence la différence F=D _ - BD . Exprimer D en fonction de [.

¢) Exprimer P_en fonction de o, P et D . Quelle est la limite de P, quand n — o ? Quelle
conclusion peut-on en tirer ? Application numérique : les parametres empiriques suivants ont été
proposés : o= 2,17, B = 0,928.

Symeétries
1.23 Donner les éléments de symétrie de la molécule d’éthylene C H,. On précise qu’il y a
trois plans, trois axes et un centre.

1.24 Donner les éléments de symétrie de la molécule d’ammoniac NH,. On précise qu’il y a
trois plans et un axe.

1.25 Dans son premier état excité, I’éthylene C,H, présente une géométrie gauche dans laquelle
les deux groupes méthyléne se placent dans des plans perpendiculaires.

H

/

H Hi,, C C

\

H

Montrer que cette molécule possede un axe S,.
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Chapitre 2
Atomistique

Objectifs

Ce chapitre aborde I'ensemble des propriétés des atomes, principalement dans le
cadre de la mécanique quantique. Dans un premier temps nous traitons de 'atome
isolé (fiches 11 a 15) en commencant par décrire la formation des atomes au sein
de I'Univers ainsi que leur constitution a partir des composants élémentaires,
protons, neutrons et électrons. Lexistence et les principales propriétés des
isotopes sont abordées ainsi que quelques applications, notamment en médecine.

Dans un second temps nous décrivons I'atome en tant qu’objet quantique (fiches
16 a 21) avec une introduction aux grands axiomes de la mécanique quantique.
Suit une présentation du modéle de 'atome de Bohr et des grands principes
de quantification de I’énergie. Nous traitons également le concept fondamental
d’atome hydrogénoide qui permet de définir les nombres quantiques.

A Paide de ces nombres quantiques nous abordons dans un dernier temps le
concept d’orbitale atomique et les grandeurs physiques associées (fiches 22 a
32) qui permettent d’établir la structure électronique de tous les éléments. Nous
présentons les principales propriétés associées aux OA : potentiel d’ionisation,
affinité électronique, électronégativité. Cette partie se conclut par la description
des grandes familles de la table de Mendeleiev.

Les bonus web sur www.dunod.com

= Retrouvez un focus supplémentaire sur la découverte de la classification périodique.
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Les atomes

1. UUnivers : une immensité presque vide

Pour nous familiariser, commengons par quelques trés grands nombres. Ces derniers

résultent d’approximations couramment admises :

e 1’Univers contient environ 10% atomes (a titre indicatif, un homme de 80 kg contient
3,5 x 10%” atomes) ;

* il est admis que son rayon est voisin de 1,32 x 10**m, ce qui conduit a un volume de
3x10%m?;

* sa masse, rapportée a la matiere ordinaire, est estimée a 103 kg.

Les nombres précédents conduisent a la présence moyenne de trois nucléons (proton
ou neutron) par metre cube. Ce nombre tres faible est contraire a I’intuition usuelle qui
considere que I’ Univers est rempli de milliards de galaxies. En réalité, ces corps massifs
sont séparés par d’immenses espaces a peu pres vides.

La masse du Soleil est de 2 x 10* kg. I’Univers contient, pour I’essentiel, environ
10% étoiles moyennes, analogues au Soleil. Ce nombre est presque égal au nombre
d’ Avogadro (6,022 x 10%). Nous en concluons que dans 3 g d’eau (1/6 de mole, soit
10* molécules), il y a a peu pres autant de molécules que d’étoiles dans I’ Univers.

2. La fabrication des atomes

Dans I’Univers actuel, I’hydrogene (H) représente environ 76 % de la matiere présente
et ’hélium (He) compte pour 23 %. Tous les autres atomes ne constituent qu’environ
1 % de la masse totale. Les premiers atomes légers (H, He, et pour partie le lithium, Li)
ont €té formés des les débuts de 1’Univers.

Dans la théorie standard du Big Bang, I’hydrogene et I’hélium sont formés entre une
seconde et quelques minutes apres I’inflation initiale.

300 000 ans apres le Big Bang, les noyaux atomiques peuvent capturer les électrons de
facon stable. Le rayonnement devient distinct de la matiere et sa trace se retrouve dans
le fameux « rayonnement fossile ».

Les atomes plus lourds sont formés dans les étoiles massives selon un cycle identique
a celui qui a donné naissance au systeme solaire :

* condensation rapide d’un nuage diffus ;

 ¢gvolution de I’étoile qui consomme le combustible atomique (essentiellement 1”hydro-
gene) ;

* quand le combustible se raréfie, I’étoile s’effondre, des atomes lourds sont formés par
condensation ;

» [’étoile explose et disperse les atomes formés.
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Inflation Trou noir, naine blanche, etc.

=
\ Explosion

Effondrem%
Etoile

Fragments

Condensation (atomes, grains, molécules)

Nuage froid et dense

Le cycle d’une étoile

3. Les atomes sur Terre

La composition de la Terre differe radicalement de celle de 1I’Univers qui nous entoure.
Nous vivons sur une planete ou les atomes « lourds » sont majoritairement présents. Le
tableau suivant donne la composition de la crofite terrestre.

Elément Symbole % en nombre d’atomes
Oxygéne (0] 62,6
Silicium Si 21,2
Aluminium Al 6,5
Sodium Na 2
Fer, calcium Fe, Ca <2%
Magnésium Mg <2%
Autres (y compris le carbone, I'azote, le phosphore) <4%

L’essentiel de I’hydrogene sur Terre se trouve sous forme d’eau (H,0). Les gaz rares
(hélium, argon, néon) sont dispersés dans 1’atmosphere.

La table précédente montre que la Terre est constituée en grande partie de dérivés du
silicium et de I’oxygene, en particulier de roches silicatées. Ces dernieres se trouvent a
I’état solide en surface et liquide ou pateux dans le manteau profond. Le noyau central
est constitué majoritairement de fer. La couche la plus externe o nous vivons comporte O
par endroits une faible couverture végétale, composée pour 1’essentiel par des hydrates l;i;:hg.z
de carbone. ’
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