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VI

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

* La liaison chimique

e La forme des molécules

e La thermodynamique chimique

e Les états de la matiere

* 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 ;

¢ des vidéos documentaires ;

* des schémas et Focus supplémentaires.

L’ouvrage s’adresse aux étudiants en Licences (L1, L2, .3) de Sciences de la Mati¢re 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

Points clés

Ce chapitre décrit les liaisons entre espéces chimiques. Nous exposons dans un pre-
temps lapproche classique (fiches 33 a 39) de la théorie de Lewis selon laquelle

q q mier
Les ObJECtIfS | toute liaison entre deux atomes dans une molécule résulte du partage d'une paire
q électronique, théorie fondamentale dont est issue la notion de mésomérie qui permet
d uc h ap itre de préciser de nombreuses propriétés chimiques des molécules insaturées. R
| Nous traitons ensuite de I'approche quantique (fiches 40 a 51) en montrant com- % A n Ote r

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

van der Waals) qui permettent d'établir des liaisons entre les molécules (fiches 51 | Exem ples
a57). Ces liaisons intermolé particulié i en biologie,

permettent é dexpliquer les phénomenes de L

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 e site HuLiS
(ism2 de Marseille). Utile pour effectuer trés simplement des calculs élémentaires
sur les orbitales moléculaires des polyénes.

* Vidéo dune quarantaine de minutes sur a alson chimigue proposée par e Libo
ratoire de Chimie théorique de |'université Pierre et Marie Curie (UFs, ris).

= Base de données du Laboratoire de Chimie théorique de luniversité Pierre etmm, _ Des comp léments
Curie (UPMC, Paris) pour le calcul des structures et des orbitales moléculaires. : .

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

« Films montrant quelques exemples de réactions chimiques. o

Retrouvez les figures en couleurs des orbitales moléculaires de la molécule N, etdes VW WW.C himi e-gene rale.net

orbitales moléculaires de type T du butadiéne.

De trés nombreux
schémas

& 2. Les empilements non compacts /

Les différents ty pes d’em p ilements Partant de la premiére couche (motif carré), * €xiste deux possibilités pour superposer

une deuxieme couche
« soit on construit le sys
+ soit on place les couch

ABAB), conduisant au s

me cubique prit itif (simple), du type AAAA ;
uccessives dans les intervalles de la précédente (type
me cubique centré.

Considérons quelques exemples de részaux formés par un seul type d’atome, assimilé
2 une sphare.

1. Lempilement compact

Cherchons  empiler des spheres joint 3

ononanut e premerei. 200 fiches de cours
On distingue deux grands types de ¢

« A une premiére ligne de spheres joit en dOU b I e pag e
fagons (figure ci-dessous). La plus
dans les intervalles libres de la précédente (motif hexagonal):

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

) Des renvois pour
3. La notion de . ’
Leeempes i NAVIGUeEr d’une

réseau a I"autre. On

; 5 o
i fiche a l'autre

n type de

Des exemples

’ i H Le volume de la matiére est égal au volume des spheres de rayon r contenues dans

d ap p I [ catlon la maille élémentaire de rayon r : (417°/3). Ce parametre sera calculé pour les réseaux
étudiés dans les fiches suivantes.

-~

Soit a le coté de la maille cubique simple. Le volume

deux sphires tangentes, nous avons a = 2r donc
Hexagonal compact comporte 8 sphéres appartenant chacune & § mailles soit § X 1
C =na'6a’ = /6 = 0,524,

socié est V(maille) = a'. Pour
na'/6. Le réseau
ar maille, d'od

ereux de la premitre. commela premitre

Q@ premtrecoshe

@ deusitme couche

i . Des remarques
A la premiére couche, A, on superpose une d: et consei I S

En répétant le motif ABABAB, etc., on obtient | méthod Ol Og | q ues

semble AB, on superpose une couche C dans le
ABCABC. ctc... qui définit le réscau cubique 2 f;

“ La description des différents types d'empilements préccdents suppose que tous les élé-

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 de\ ions de tailles différentes.
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cet ouvrage ?

S

Le prix Nobel de chimie 2012 a été attribué & D, niel Shechtman pour la découverte des quasi-
cristaux. En 1982, aprés avoir refroidi trés rapider, ent i d \gané
depuis I'état liquide, il avait obtenu un solide dont. ‘abservation par microscopie électronique

montrait des diagrammes de diffraction de sy

pra—
QCMm

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

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

6.1 On passe d'un solidk
Q a. évaporation

des orientations de licosaddre, undescinap D)@ fOCUS techmques Q b, ébullition =
, hi . SR Q c. sublimation g
f\‘ w ou historiques a la Tin 6.2 Dans Péquaton des gaz de van der Waals (p + alV, XV, - 1= RT, on defimit
. de Chaq ue Chapitre Q a.V, = volume molaire : V/n (n mole)
Q b. V, = nombre de moles
Q .V, = volume d'une molécule
6.3 Selon Boltzmann, I'énergie cinétique de translation d’un gaz est :
Q akT
Q bkl
Q 3k T
Image en microscopie électronique de la microstructure et diagramme de diffraction
o b étrie drorcre 5 6.4 Les coefficients de dilatation volumique a et linéaire o, sont reliés selon
Q a.a, =30,
Les pics de diffraction sont defordre agrande Q by =2,
distance que I'on rencontre pour les cristaux. Or, il est bien connu que les cristaux sont consti- Qe uV 3/,’d .
tués par des motifs d'atomes qui se répétent périodiquement dans 'espace, ce qui permet de =A% Le sre pO nses
définir un réseau, et que les seules symétries du réseau compatibles avec la périodicité sont 6.5 Lamasse volumique p d'un solide crist s
dlordre 2, 3, 4 et 6 (songez & la symétrie des carreaux utilisés pour recouvrir un sol). La symé- une masse M est : commentees
trie d'ordre s, interdite en cristallographie, est néanmoins fascinante : la matrice représenta- Q a.p=MZIN,
tive d'un axe dlordre 5, qui agissant sur un vecteur le transforme en un vecteur équivalent, est Q b.p=MZWN, au verso
constitué dentiers et d'un nombre irrationnel t (2 cos /), le fameux nombre dor, celui des Q c.p=MZIN,
«divines proportions » (homme de Vitruve de Léonard de Vinci, également une proportion
. : 66 leisie
importante pour les batisseurs de cathédrales).
Fin 184, larticle fondateur est publié (D. Shechtman, I. Blech, D. Gratias, J. W. Cahn). Il est o M réheande ravais
in 2984, larice fondateur est publié 0. Shechtman, . Blech, D Gratias, . W. Cahr). e O
déclencheur d'une formidable émulation scientifique. Une contribution fondamentale vient ‘
) : : ! Q. 16 réscaux de Bravais
de mathématiciens et donne la clé de cette nouvelle organisation de la matiére, la quasipério- N
dicité : une structure quasipériodique dans notre espace de dimension 3 peut étre assimilée 3 H 6.7 Leréscau cubique i faces cenirées :
une coupe fune virtuelle périodique, H Q a. est plus compact que le réseau hexagonal
supérieure & 3. Pour les cristaux icosaédriques, 'hyperespace est de dimension 6. b O b. est de méme compacité que le réseau hexagonal
Cette découverte a fondamentalement changé la description de la nature du crstal. Q . est Iégérement moins compact que le réseau hexagonal
Un cristal qui présente un diagramme de diffraction formé de pics de Bragg est un individu H 6.8 Le réseau cristallin du diamant
(cpolo‘g\q:‘emem ordon‘né‘é grandg‘dwszanie, mais s cetordre peut étre obtenu para répéti- £ Q . est hexagonl
tion périodique du motif d'atomes, il peut I'étre aussi par la quasipériodicité. H Q brest cubique centré
£
H QO c.est cubique & faces centrées
H
H
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@& 4 fiche B9 . L,
2 () o SRR Les corigés sontregroupes en fin d"ouvrage (p. 506). 195 Electronégativité
6.1 On se propose d'étudier Ia régle des phasé Des exercices
téme est en équilibre au sein d'une enceinte the. en ﬁ n d e Ch ap itre
e ) — 2
pour reviser
" i3
- - = eu
Variations de I'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, et quelles sont S -
les variables indépendantes ? L1l Conversions et rapports au S|
= 196 ité
de quelques unités usuelles
a) Pourguoi I'eau bout-clle & une température fixe dans les conditions usuelles de pression ?
016 L SR 1S5l 6 L R Unités utilisées avec le I
) Faut-il plus ou moins de temps pour cuit - S Grandeur physique Unité Sym E
Les corrigés | n annexes,
” g temps heure
a) Caleuler Ia pression exercée par une mol es tableaux
fin d’ temps jour
b) Quelle est cette pression exprimec en b~ €11 TIN- A" OUVIage e e d
©) Caleuler la méme pression avec I'équatic volume litre e constantes...
masse tonne
(p+a/V,)(V, ~b)=RT. longueur Angstrom TR —
. On donne : 0°C = 2732 K, R = 8314 J - mol" - K-' = 0,008314 L - bar - mol"' - K~ avec 1 bar . e ?‘” ’ L ‘“g "; oo
g = 10° Pa. Dans I'équation de van der Waals, prendre a = 0,2464 et b = 0,02666 si V est en L et P g Goel =Ll 7 BB W)
: ke H masse unité de masse u 1,660 54.x 1077 kg
% H atomique unifice
] 6.4 La théorie cinétique des gaz de Boltzmann établit que I'énergie interne d’un gaz parfait est 3
g domnée par ¢ H Autres unités
U=3/2nRT force dyne dyn 10 N
et que I'énergie cinétique par atome est E, = 3/2k, T oi k, est la constante de Boltzmann. Dans £ pression atmosphére atm 101325 Pa
H toute a suite, nous prendrons R = 8.314J - mol' - K-', N, = 6,022 x 10®mol " H de référence
3 o o £ torr (mmHg) Torr 133,322 Pa
H Considérons une mole d’hélium 2 volume constant. H D e o i i
i a) Dans ce gaz, les atomes ne sont pratiquement pas liés par les forces de van der Waals. Pour- < calorie al, 4184 )
H quoi ? H thermochimique
H H
H s
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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.


https://www.dunod.com/EAN/9782100874781

Fiche 32

Fiche 3
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Fiches 58, 59

O

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 matiere 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 li€s
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 géoméetrie 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 ’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 I’inverse, 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.
* A I'inverse, si on ajoute un électron a une molécule, on obtient un anion chargé
négativement.
* Dans certains cas, il est €galement 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 possedent 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
appari€ 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 I’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 vérifice, 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
lumiere : 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 treés 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 I’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 constitué€ de N, €léments (atomes, mol€cules
ou autres especes microscopiques telles que les ions ou les radicaux). C’est en passant
de la molécule a la mole, grice 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 I’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 1a masse de 6,022 x 10* atomes identiques soit 1 mole d’atomes. Par convention,
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 I’oxygene
est tres proche de 16 g - mol™! et celle de I’hydrogéne 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 = A ) = NA (mC + mO + 4 mH)

CH;0H
= NAmC + NAm0 +4 NAmH
=M.+M_ +4M,

=12+16+4x1=32¢g- 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 2 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
H,+ - 0, HO

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 I’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 €tapes a I’échelle des molé-
cules consiste a établir le mécanisme de la réaction.

O
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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 H
\C:C
H/ \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 situ€ 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 derriere le plan de la feuille, la liaison sera représentée par un
pointill€.

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 derriere.

X - / q y
z |5 S H
>:—n /‘C:C\ z
H \H !

A T’aide 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 tétraedre,
I’atome de carbone étant placé au centre.



O

N
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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
o o Y,

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 I’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 li€s 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.

| |
He O _H He _C_ _H
\(|:/ \ﬁ/ ) \(f/ \ﬁ/ P
H/Ck?/C\H s Ny
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
multipli€ 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 - s™', 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 utilis€. Il comprend sept
unités.

le métre unité de longueur m
le kilogramme unité de masse kg
la seconde unité de temps s
lampére 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 systeme 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 I’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™). Il est alors nécessaire d’effectuer une
conversion afin de revenir au systeme 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 :

[F1=[M][v]
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]l=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!'=m2 kg s

Dans le systeme SI, la constante de Planck s’exprime donc en m?- kg - s7'.
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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 premiéres sont couramment utilisées en chimie. Ces fonctions sont définies pour
toutes valeurs de x et sont périodiques, leur période étant égale a 2st. 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 (x—x)=sinX  sin (7T + x) = —sin x

cos (2 + x) = cos x cos (—x) = cos x cos (T — x) = —cos x cos (7T + 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.

cos

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

sin (a + b) = sina cos b + sin b cos a sin (a — b) = sin a cos b — sin b cos a

cos (a+b)=cosacosb-sinbsina 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 continiiment 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) = e x eb eah = (ea)h = (eh)a

Par la suite, la fonction exponentielle sera trés souvent utilisée sous la forme e,
x variant de z¢éro a I'infini. Elle est alors une fonction qui passe de 1’unité a zéro en
décroissant continiment.
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Une relation particulierement intéressante utilise les nombres complexes : Exercice 1.12

e =cosx+isinx
Cette relation peut étre utilisée afin de retrouver simplement les expressions de
sin (a + b) ou de cos (a + b).

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 z€ro 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 trées couramment utilisée en chimie des solutions ou les concen-
trations (rapportées a une concentration standard) varient fréquemment de 10-'* a 10°. o)
Le logarithme de ces concentrations varie ainsi entre —14 et +3, échelle nettement plus . o 7
simple a manipuler.

4. La fonction gaussienne e~

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

Représentation des fonctions décrites dans cette fiche

Fonction cosinus Fonction exponentielle Fonction logarithme Fonction gaussienne

[N [ AN
\_/

Jix) = cos x flx)= ¢ fix) = Inx foy=e™
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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 @ une constante.

1. Les dérivées Sx)

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

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

Si I’on représente le graphe de f{x) en fonction de x, la
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 :

(x9) = a x*! (sin x)’ = cos x
(ay =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 :

[f0) + g@)]" =f"(x) + g'(x)
[fx) X g()]" = flx) x g"(x) +f(x) X g(x)

[f(x)]’ _ g0 S0 —f(0) g W)
g(x) g(x)?

Un résultat important concerne les fonctions composées ou x est transformé par la
fonction f pour donner y, lui-mé&me 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’(fix)) = 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 ’expression exponentielle des fonctions trigonométriques, on retrouve facile-
ment les dérivées de ces fonctions. )
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2. Les primitives

C’est la transformation réciproque de la dérivée : la primitive de f’(x) est la fonction f
elle-méme. On notera I 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 :

[xedx=x“ /(a+1)+C si a est différent de —1
Ja/x)yde = In(x)y+C

J‘(e’“") dx=—e*/a+ C si a est différent de 0
.[sin (ax)dx=—1/acos(ax)+C  sia estdifférent de O

_[cos (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 f entre ces bornes est I’aire de ~ f(x)
la surface limitée par la fonction f, I’axe des abscisses
et les deux verticales en a et b ; la surface est comp-
tée positivement si elle se situe au-dessus de 1’axe des

abscisses, négativement sinon. On la note généralement

b
I f(x)dx . Une facon 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 :

[/ reodx = 1F)1: = 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, I’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 :

T
J.Ocosxdxz[smx];‘ =sinm-sin0=0 cos x

Ce résultat se visualise facilement en remarquant que
la fonction cos x délimite une aire positive entre 0 et 5t/2
puis une aire négative de méme surface entre m/2 et 7 ;
la somme fait donc 0.
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7 Les derivees 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 a x que I’on note = .

X
- | )
Si I’on considere la fonction f{x,y) = x>y + xy, on obtient :
al =2xy+y
ox
de méme : 5
l =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 1’ordre de dérivation
sont égales (théoreme de Schwarz) :

9°f _9*f
oxdy  dyox

Cette propriété se vérifie aisément sur I’exemple précédent :

Pf 0 L, r>f _0 _
oxdy _ax(x”)_Z“l dyox —ay(2xy+y)—2x+1

2. La différentielle totale exacte

L’ accroissement df de la fonction f d{i 2 un accroissement infinitésimal des variables x
et y est donné par la relation :

Y Y
ar=g; der s dy

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

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

relation : 3y Oy
dV = —dr+ —dh =2nrhdr + nridh
or oh

- J
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Prenons le cas d’une grandeur g qui varie avec x et y et dont la variation 8g s’exprime selon :
dg = A(x,y) dx + B(x,y) dy

Si les deux fonctions A et B vérifient la relation :

04 0B
dy  ox
. . e ye
alors, g est une fonction de x et y. Dans ce cas, 1’accroissement 8g est une différenticlle Chapitre 5
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. '
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 gradf .
df / ox
gradf =409f /dy
df / oz
L’ opérateur laplacien transforme une fonction f{x,y,z) en une autre fonction notée A f
par la relation suivante :
02 02 02
N )
ox*  dy?  0z2
Il est alors ici pratique d’introduire I’opérateur nabla, noté V, qui transforme la fonc-
tion fen son gradient :
Vf= gradf
Il s’agit d’un opérateur vectoriel et on a :
Af=(V.V)f=Vf
Les opérateurs nabla et laplacien permettent de simplifier grandement les écritures et O
sont largement utilisés en physique et en chimie dans des domaines tels que la thermo- Fic:e 16

dynamique, la physique quantique ou I’électromagnétisme.
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