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Les exercices autodidactiques permettent aux 
étudiants de vérifier qu’ils ont compris ce qu’ils ont lu.

Des exemples résolus  
sont donnés à travers  
tout le texte

Les définitions-clés sont 
mises en valeur dans le texte

Les problèmes de fin de chapitre, dont un ensemble de 
« problèmes généraux », recouvrent une grande partie du 
contenu du chapitre

Des encadrés à thème, souvent avec des 
photographies en couleurs, relient la chimie 
inorganique à des exemples réels sur les ressources  
de l’environnement, la biologie et la médecine, 
illustrent des applications et donnent des informations 
sur les techniques expérimentales, ainsi que sur le 
contexte chimique et théorique. 
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1.10 
électroniques

Énergies d’ionisation

L’énergie d’ionisation de l’hydrogène (équations 1.9 et 1.10) a été 
étudiée au paragraphe 1.4. Puisque l’atome H ne possède qu’un 
seul électron, aucun autre processus d’ionisation ne peut se pro-
duire. Pour les atomes polyélectroniques, des ionisations successi-
ves sont possibles.

L’énergie de première ionisation, EI1, d’un atome est la varia-
tion d’énergie interne à 0 K, ΔU(0 K), associée au départ du pre-
mier électron de valence (équation 1.17) ; la variation d’énergie 
est définie pour un processus en phase gazeuse. Les unités sont les 
kJ.mol− 1 ou les électron-volts (eV)*.

X(g) → X+(g) + e─  (1.17)

Il est souvent nécessaire d’introduire les énergies d’ionisation dans 
les calculs thermochimiques (p.ex. dans les cycles de Born-Haber 
ou de Hess) et il est commode de définir une variation d’enthal-
pie ΔH(298 K) associée. Comme la différence entre ΔH(298 K) et 
ΔU(0 K) est très petite (encadré 1.7), on peut utiliser les valeurs de 
EI dans les cycles thermochimiques tant qu’on n’a pas besoin de 
réponses extrêmement précises.

L’énergie de première ionisation (EI1) d’un atome à l’état gazeux 
est la variation d’énergie interne ΔU à 0 K associée au départ du 
premier électron de valence :

X(g) → X+(g) + e─

Pour les cycles thermochimiques, on utilise la variation 
d’enthalpie associée, ΔH à 298 K :

ΔH(298 K) ≈ ΔU(0 K)

L’énergie de deuxième ionisation EI2 d’un atome se rapporte à 
l’étape 1.18 ; notez que c’est équivalent à la première ionisation de 
l’ion X+. L’équation 1.19 décrit l’étape correspondant à l’énergie 
de troisième ionisation EI3 de X, et les ionisations suivantes sont 
définies de la même façon :

X+(g) → X2+(g) + e─  (1.18)

X2+(g) → X3+(g) + e─  (1.19)

Les valeurs des énergies d’ionisation des éléments sont données 
dans l’appendice 8. La figure 1.15 montre les variations de ces 
valeurs en fonction de Z. On remarque des motifs répétitifs et on 
peut noter quelques particularités :

les valeurs élevées de  ● EI1 des gaz nobles ;
les très faibles valeurs des  ● EI1 des éléments du groupe 1 ; 
l’augmentation générale des valeurs de  ● EI1 le long d’une 
période ;

*  Un électron-volt est une unité non-SI dont la valeur est ≈ 1,60248 × 10− 19 J ; 
pour comparer les unités eV et kJ.mol− 1, il faut multiplier par le nombre 
d’Avogadro; 1 eV = 96,4853 ≈ 96,5 kJ.mol− 1.

ou ↓, la direction de la flèche correspondant à ms = +     ou −    . 
La figure 1.14 représente des diagrammes qualitatifs des niveaux 
d’énergie qui décrivent les configurations électroniques de l’état 
fondamental de O et de Si.

Nombres quantiques des électronsExemple résolu 1.7 

Confirmez que la configuration de l’oxygène représentée par la 
figure 1.14 est en accord avec le fait que chaque électron pos-
sède un ensemble unique de nombres quantiques.

Chaque orbitale atomique est désignée par un ensemble unique 
de trois nombres quantiques :

 1s n = 1 l = 0 ml = 0
 2s n = 2 l = 0 ml = 0
 2p n = 2 l = 1 ml = − 1
  n = 2 l = 1 ml = 0
  n = 2 l = 1 ml = + 1

Si une orbitale atomique contient deux électrons, ils doivent 
avoir des spins opposés pour que les ensembles de nombres quanti-
ques des deux électrons soient différents : p.ex. Dans l’orbitale 1s :

 pour un électron n = 1 l = 0 ml = 0 ms = + 
 pour l’autre électron n = 1 l = 0 ml = 0 ms = − 

[Cette discussion est prolongée au paragraphe 21.6]

Exercices autodidactiques

1.  Montrez que dans la configuration électronique 1s22s22p1 pour 
B, chaque électron a un ensemble unique de quatre nombres 
quantiques.

2.  L’état fondamental de N est 1s22s22p3. Montrez que chaque 
électron du niveau 2p possède un ensemble unique de quatre 
nombres quantiques.

3.  Expliquez pourquoi il n’est pas possible que dans la configura-
tion électronique de l’état fondamental de C, 1s22s22p2, les élec-
trons 2p soient appariés.
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Représentations schématiques des configurations électro-Fig. 1.14 
niques de l’état fondamental de O et de Si. Ces représentations sont 
complètes, mais il est courant d’indiquer seulement les électrons de 
valence. Pour O, il s’agit des niveaux 2s et 2p, et pour Si des niveaux 
3s et 3p.
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p. ex. C2, C2 et C2. Nous y reviendonrs dans l’étude de XeF4 
(figure 4.4).

Exercices autodidactiques

1.  Chacune de ces espèces contient un cycle à 6 chaînons : le ben-
zène, la borazine (figure 13.21), la pyridine et S6 (encadré 1.1). 
Expliquez pourquoi seul le benzène contient un axe principal de 
rotation d’ordre 6.

2.  Parmi ces espèces, pourquoi seul XeF4 contient-il un axe princi-
pal de rotation d’ordre 4 : CF4, SF4, [BF4]– et XeF4 ?

3.  Dessinez la structure de [XeF5]–. Sur le dessin, indiquez l’axe 
C5. La molécule contient cinq axes C2. Où sont ces axes ?  
 [Rép. Pour la structure, voir l’exemple résolu 2.7]

4.  Regardez la structure de B5H9 dans la figure 13.26a. Où est 
l’axe C4 de cette molécule ?

(miroir)

Si la réflexion de toutes les parties d’une molécule par rapport à 
un plan donne une configuration indiscernable, le plan est un plan 
de symétrie ; l’opération de symétrie est une réflexion et l’élé-
ment de symétrie est le plan de symétrie ou miroir (noté σ). Pour 
BF3, le plan qui contient l’armature moléculaire (le plan brun de la 
figure 4.2) est un plan de symétrie. Dans ce cas, ce plan est perpen-
diculaire à l’axe principal vertical et est noté σh. 

L’armature des atomes d’une molécule linéaire, coudée ou car-
rée plane peut toujours être dessinée dans un plan, mais ce plan ne 
peut être noté σh que si la molécule possède un axe Cn perpendi-
culaire au plan. Si le plan contient l’axe principal, il est noté σv. 
Considérons la molécule H2O. Elle possède un axe C2 (figure 4.3), 
mais elle possède aussi deux plans de symétrie, l’un qui contient 
l’armature H2O et l’autre qui lui est perpendiculaire. Chacun de 
ces plans contient l’axe de rotation principal et on peut donc les 
noter σv, mais pour les distinguer on utilise les notations σv et σv. 
La notation σv est celle de l’axe bissecteur de l’angle H–O–H et la 
notation σv celle du plan de la molécule.

Un type particulier de plan qui contient l’axe de rotation prin-
cipal, mais qui est bissecteur de l’angle entre deux axes d’ordre 2 

Rotation autour d’un axe de symétrie d’ordre n

L’opération de symétrie de rotation autour d’un axe d’ordre n 
(l’élément de symétrie) est indiquée par le symbole Cn, l’angle de 

rotation étant    ; n est un entier, p. ex. 2, 3 ou 4. En appliquant 

cette notation à la molécule BF3 de la figure 4.1, on obtient n = 3 
(équation 4.1), et nous disons donc que la molécule BF3 contient un 
axe de rotation C3 ; dans ce cas, l’axe est perpendiculaire au plan 
de la molécule.

Angle de rotation = 120° =     (4.1)

En outre, BF3 contient aussi trois axes de rotation d’ordre 2 (C2), cha-
cun coïncidant avec une liaison B–F comme le montre la figure 4.2.

Si une molécule possède plus d’un type d’axe Cn, celui dont la 
valeur de n est la plus élevée est appelé axe principal ; c’est l’axe 
de plus haute symétrie moléculaire. Dans BF3 par exemple, l’axe 
C3 est l’axe principal.

Dans certaines molécules, des axes de rotation d’ordre inférieur 
à celui de l’axe principal peuvent coïncider avec ce dernier. Par 
exemple, dans XeF4 carré plan, l’axe principal est un axe C4, mais 
il coïncide aussi avec un axe C2 (figure 4.4).

Lorsqu’une molécule contient plusieurs axes Cn ayant la 
même valeur de n, on les distingue en utilisant des signes prime, 

360° 
n

360° 
n

Rotation de 120° Rotation de 120°

La rotation de 120° de la molécule triangulaire BFFig. 4.1 3 en gendre une représentation de la structure indiscernable de la première ; un 
atome est en rouge pour le marquer. Une deuxième rotation de 120° donne une autre représentation structurale indiscernable.

L’axe de symétrie d’ordre trois (Fig. 4.2 C3) et les trois axes 
d’ordre deux (C2) de la molécule triangulaire BF3.
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La batterie sodium/soufre fonctionne autour de 570-620 K et est 
constituée d’une anode en sodium fondu et d’une cathode en soufre 
liquide séparées par un électrolyte solide en alumine-β (paragra-
phe 28.3). La réaction de pile est :

2 Na(l) + n S(l) → Na2Sn(l)   Epile = 2,0 V

et elle s’inverse lorsqu’on charge la batterie en changeant la pola-
rité de la pile. Dans les années 1990, on avait pensé que les bat-
teries sodium/soufre pouvaient avoir une application potentielle 
dans les véhicules électriques, l’Ecostar EV de Ford a contribué 
aux essais de ces véhicules. La température élevée de fonctionne-
ment de la batterie sodium/soufre est un inconvénient pour l’indus-
trie automobile, et d’autres technologies ont maintenant remplacé 
ces batteries pour les véhicules électriques et hybrides (enca-
dré 10.5). Toutefois, des batteries sodium/soufre stationnaires sont 
exploitées actuellement pour le stockage d’énergie, notamment au 
Japon. Cette application vient du fait que l’auto-décharge des bat-
teries sodium/soufre ne se produit qu’à de très faibles niveaux. La 
foire EXPO 2005 à Aichi, au Japon, a présenté un système électri-
que expérimental comprenant comme générateurs des piles solaires 
et des piles à combustible, et un système de batteries sodium/sou-
fre pour stocker l’énergie. L’utilisation d’un système de stockage 
efficace permet d’équilibrer la production et la demande d’éner-
gie électrique.

Plusieurs propriétés du lithium, dont son potentiel de réduc-
tion très négatif, le rendent utilisable pour les batteries. Par exem-
ple, la pile lithium/sulfure de fer contient une anode de lithium et 
une cathode en FeS2 (Epile = 1,5 V) et est utilisée dans les appa-
reils photo. Le développement de batteries rechargeables de haute 
densité à ion lithium, introduites sur le marché à partir de 1991, a 
été un progrès remarquable de la technologie des batteries. La bat-
terie lithium-ion a un potentiel de pile de 3,6 V et est constituée 
d’une électrode positive en LiCoO2 séparée d’une électrode de 
graphite par un électrolyte solide à travers lequel les ions Li+ peu-
vent migrer lorsque la pile se charge. Dans les batteries lithium-
ion commerciales, l’électrolyte est habituellement LiPF6 dans 
un carbonate d’alkyle. Les batteries lithium-ion sont fabriquées 
déchargées. LiCoO2 solide adopte une structure de type NaFeO2-α 
dans laquelle les atomes O sont pratiquement en assemblage cubi-
que compact. Les trous octaédriques sont occupés par M(I) ou par 
M’(III) (Li+ ou Co3+ de LiCoO2), de sorte que les différents ions 
métalliques sont disposés en couches. Au cours de la charge, les 
ions Li+ sortent de ces couches, sont transportés à travers l’élec-
trolyte et s’intercalent dans le graphite (paragraphe 14.4). Au 
cours de la décharge de la pile, les ions Li+ retournent dans le 
réseau de l’oxyde métallique. On peut représenter ainsi la réac-
tion de la pile :

LiCoO2 + 6 C(graphite) 
charge

décharge
 LiC6 + CoO2

Les centres cobalt ont une activité rédox, car ils s’oxydent de 
Co(III) en Co(IV) lorsque Li+ est enlevé de LiCoO2. Le facteur 
décisif pour les batteries lithium-ion, c’est que les deux électrodes 

sont capables de servir d’hôtes aux ions Li+, et on a appelé ce sys-
tème « fauteuil à bascule » pour indiquer que les ions Li+ « bascu-
lent » d’avant en arrière entre les électrodes au cours de la charge 
et de la décharge. Les batteries rechargeables lithium-ion domi-
nent maintenant le marché pour les petits appareils électroniques 
comme les ordinateurs portables, les téléphones mobiles et les 
lecteurs MP3. En 2005, Sony a présenté une nouvelle génération 
de batteries lithium-ion (la batterie Nexelion) dans lesquelles un 
mélange d’oxydes métalliques Li(Ni,Mn,Co)O2 remplace l’élec-
trode à l’oxyde de cobalt LiCoO2, et où une électrode à l’étain 
remplace l’électrode de graphite. L’utilisation initiale de ces bat-
teries est limitée à une gamme de camescopes numériques.

Un inconvénient des batteries lithium-ion contenant du cobalt 
est leur prix relativement élevé. Les stratégies de recherche actuel-
les ont pour but de remplacer les matériaux des électrodes, à la fois 
pour améliorer les performances des batteries et pour en réduire le 
coût. Deux candidats sont LiMn2O4 et LiFePO4. LiMn2O4 a une 
structure de spinelle (encadré 13.6) et, couplé à une électrode de 
graphite, il forme une batterie lithium-ion dont la réaction de pile 
est résumée ci-dessous :

LiMn2O4 + 6 C(graphite) 
charge

décharge
 LiC6 + Mn2O4

Les applications potentielles de ce type de batterie lithium-ion 
englobent leur utilisation par les véhicules électriques hybrides. 
Certaines des recherches les plus récentes se concentrent sur l’utili-
sation de LiFePO4 comme matériau bon marché et acceptable pour 
l’environnement.

A P P L I C A T I O N S  D A N S  L ’ I N D U S T R I E  E T  A U  L A B O R A T O I R E

Batteries aux ions alcalinsEncadré 11.3 

???
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référence précieux pour tous les chimistes inorganiciens expéri-
mentaux, et qui contient des détails sur l’analyse en coordonnées 
normales.

K. Nakamoto (1997) Infrared and Raman Spectra of Inorganic and 
Coordination Compounds, 5e éd. Wiley, New York – Part A : 
Theory and Applications in Inorganic Chemistry – Un livre de 

Problèmes

Certains problèmes nécessitent l’utilisation de la figure 4.10.

Donnez les structures de ces molécules : (a) BCl4.1 3 ; (b) SO2 ; 
(c) PBr3 ; (d) CS2 ; (e) CHF3. Lesquelles sont polaires ?

Dans la théorie des groupes; que signifient les symboles (a) 4.2 E, 
(b) σ, (c) Cn et (d) Sn ? Quelle est la différence entre les plans 
symbolisés par σh, σv, σv et σd ?

Pour chacune de ces formes bidimensionnelles déterminez l’axe 4.3 
de symétrie d’ordre le plus élevé.

(a)

(b)

(c) (d)

Dessinez la structure de SO4.4 2 et identifiez ses propriétés de 
symétrie.

La structure de H4.5 2O2 est représentée par la figure 2.1. Outre 
l’opérateur E, H2O2 ne possède qu’un seul autre élément de 
symétrie. Lequel ?

En dessinant les schémas appropriés, illustrez le fait que BF4.6 3 
possède un axe d’ordre 3, trois axes d’ordre 2 et quatre plans 
de symétrie. Donnez les symboles appropriés à ces éléments de 
symétrie. 

En utilisant la réponse au problème 4.6 pour vous aider, trou-4.7 
vez les éléments de symétrie qu’on perd en passant (a) de BF3 à 
BClF2 et (b) de BClF2 à BBrClF. (c) Quel élément de symétrie 
(sauf E) est commun à ces trois molécules ?

Parmi ces molécules ou ces ions, lesquels contiennent (a) un axe 4.8 
C3 mais pas de plan σh, et (b) un axe C3 et un plan σh : NH3 ; 
SO3 ; PBr3 ; AlCl3 ; [SO4]2– ; [NO3]– ?

Parmi ces molécules, lesquelles contiennent un axe 4.9 C2 et un 
plan σh : CCl4 ; [ICl4]– ; [SO4]2– ; SiF4 ; XeF4 ?

Combien de plans de symétrie chacune de ces molécules 4.10 
contient-elle (a) SF4 ; (b) H2S ; (c) SF6 ; (d) SOF2 ; (e) SO2 ; 
(f) SO3 ?

(a) Quelle structure prévoyez-vous pour Si4.11 2H6 ? (b) Dessinez  
le conformère le plus favorisé en termes d’énergie stérique.  
(c) Ce conformère possède-t-il un centre de symétrie ? 
(d) Dessinez le conformère le moins favorisé en termes 

d’énergie stérique. (e) Ce conformère possède-t-il un centre de 
symétrie ?

Laquelle de ces espèces contient un centre de symétrie ? 4.12 
(a) BF3 ; (b) SiF4 ; (c) XeF4 ; (d) PF5 ; (e) [XeF5]– ; (f) SF6 ; 
(g) C2F4 ; (h) H2C=C=CH2.

Expliquez ce qu’on entend par axe de rotation d’ordre infini.4.13 

À quel groupe ponctuel NF4.14 3 appartient-il ?

Le groupe ponctuel de [AuCl4.15 2]– est D∞h. Quelle est la forme de 
cet ion ?

Déterminez le groupe ponctuel de SF4.16 5Cl.

Le groupe ponctuel de BrF4.17 3 est C2v. Dessinez la structure de 
BrF3 et comparez votre réponse avec les prédictions du modèle 
VSEPR.

Dans l’exemple résolu 2.7, nous avons prédit la structure de 4.18 
l’ion [XeF5]–. Confirmez que cette structure est en accord avec 
une symétrie D5h.

Attribuez un groupe ponctuel à chaque membre de la série 4.19 
(a) CCl4, (b) CCl3F, (c) CCl2F2, (d) CClF3 et (e) CF4.

(a) Établissez le groupe ponctuel de SF4.20 4. (b) SOF4 est-il dans le 
même groupe ponctuel ?

Parmi ces groupes ponctuels, quel est celui qui possède le plus 4.21 
grand nombre d’éléments de symétrie : (a) Oh ; (b) Td ; (c) Ih.

Déterminez le nombre de degrés de liberté de vibration de cha-4.22 
cune de ces espèces : (a) SO2 ; (b) SiH4 ; (c) HCN ; (d) H2O ; 
(e) BF3.

Combien y a-t-il de modes de vibration actifs en IR pour 4.23 
(a) H2O, (b) SiF4, (c) PCl3, (d) AlCl3, (e) CS2 et (f) HCN ?

Utilisez le tableau de caractères 4.24 C2v pour confirmer que D2O 
(« leau lourde ») a trois modes de vibration actifs en IR.

En examinant l’effet de chaque opération de symétrie du groupe 4.25 
ponctuel D3h sur le mode de déformation symétrique de la 
figure 4.14, confirmez que ce mode est de symétrie A2.

À quel groupe ponctuel CBr4.26 4 appartient-il ? À l’aide du tableau 
de caractères approprié, construisez une représentation réducti-
ble pour les modes de vibration d’élongation. Montrez qu’ils se 
réduisent à A1 + T2.

Six des neuf degrés de liberté de vibration de SiF4.27 4 sont actifs 
en IR. Pourquoi n’observe-t-on que des absorptions à 389 et 
1 030 cm−1 pour ce composé ?
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La troisième édition de Chimie Inorganique n’est pas radicalement différente de la deuxième 
édition et notre principal objectif consiste à donner les bases des théories et des principes phy-
siques inorganiques, suivies de la chimie descriptive des éléments, et en terminant par un cer-
tain nombre de sujets plus spécialisés. Avec l’évolution actuelle vers le développement de la 
science des matériaux ou des sciences de la vie, il est tentant d’ajouter des chapitres supplé-
mentaires sur, par exemple, les nanosciences et la chimie de l’environnement. Étant donné 
qu’un grand nombre d’excellents ouvrages dédiés à ces sujets sont maintenant disponibles, 
nous pensons qu’il est plus utile de dédier les pages de Chimie Inorganique à la chimie inorga-
nique fondamentale, les liens avec la science des matériaux, les sciences de la vie, les applica-
tions quotidiennes et l’industrie étant réalisés par des discussions dans des encadrés comportant 
les références-clés de la littérature. En passant de la deuxième à la troisième édition du livre, 
ces discussions ont été améliorées visuellement par l’introduciton de photographies. Un ren-
forcement  de l’étude des techniques expérimentales constitue un changement significatif par 
rapport aux précédentes éditions de Chimie Inorganique. Outre une description détaillée de la 
spectroscopie de résonance magnétique nucléaire (RMN), des méthodes comme la diffraction 
des rayons X, la diffraction des électrons, la spectroscopie Raman et la spectroscopie photoé-
lectroniques ont été traitées dans les encadrés de la deuxième édition. Dans cette édition, on a 
développé ces études et on a ajouté d’autres techniques (p. ex. les méthodes informatiques, la 
voltampérométrie cyclique, la RPE (résonance paramagnétique électronique), la chromatogra-
phie liquide à haute performance (HPLC), la microscopie électronique en transmission).

Les caractéristiques pédagogiques de la deuxième édition de Chimie Inorganique ont 
contribué à rendre ce livre populaire parmi les professeurs et les étudiants. En réponse à leurs 
remarques, nous avons augmenté le nombre d’exercices autodidactiques, en les utilisant pour 
resserrer les liens entre la chimie descriptive et la théorie. Ces changements ont été bien accep-
tés et en conséquence, nous avons développé encore plus l’étude de la spectroscopie vibration-
nelle pour y inclure l’utilisation des tableaux de caractères pour déterminer les symboles de 
symétrie des modes de vibration, et en déduire les modes actifs en IR et/ou en Raman. Nous 
avons également considérablement modifié l’étude des termes symboliques et des micro-états 
dans l’introduction à la spectroscopie électronique des complexes des métaux du bloc d. 

Au cours de l’écriture des trois éditions de Chimie Inorganique, l’IUPAC a présenté une 
vaste gamme de recommandations dans une série de rapports. L’un des changements provient 
des recommandations de 2001 de l’IUPAC sur l’écriture des déplacements chimiques en spec-
troscopie de RMN. la recommandation d’écrire par exemple δ 6,0 ppm inverse la recommanda-
tion précédente (1972) de reporter la valeur sous la forme δ 6,0. La nouvelle édition de Chimie 
Inorganique intègre la recommandation de 2001. Une révision essentielle de la nomenclature  en 
chimie inorganique  a été publiée dans les recommandations 2005 de l’IUPAC, et nous sommes 
reconnaissants au Professeur Neil Connelley d’avoir répondu à une grand nombre de nos ques-
tions. Après les avoir soigneusement  examinés, nous avons décidé d’adopter certains change-
ments, mais pas tous. Les termes les plus obsolètes (par exemple tétrahydroborate, maintenant 
tétrahydruroborate en accord avec tétrahydruroaluminate) ont été éliminés de ce livre, , et l’en-
cadré 7.2 donne des exemples de nomenclature additive. Nous prendrons en compte d’autres 
changements de nomenclature dans les futures éditions de Chimie Inorganique. À intervalles 
réguliers, l’IUPAC met à jour les masses atomiques, et la troisième édition de notre texte est en 
accord avec le dernier rapport (M.E. Wieser (2006) Pure Appl. Chem., vol. 78, p. 2 051.
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Comme dans les éditions précédentes de Chimie Inorganique, les structures moléculaires 
3D ont été dessinées en utilisant les coordonnées atomiques de Cambridge Crystallographic 
Data Base et mises en oeuvre par l’ETH de Zürich, ou de la Protein Data Bank (http://www.
rscb.org/pdb).

Le site web qui accompagne l’édition anglaise contient des sites pour les étudiants et pour 
les enseignants ; on peut y accéder par http://housecroft.deboeck.com.

Outre la commission de relecture établie par l’éditeur, nous sommes très reconnaissants 
aux nombreux collègues qui ont porté à notre attention leurs idées, leurs commentaires et leurs 
critiques. En plus de ceux que nous avons remerciés dans les préfaces de la première et de la 
deuxième édition, nous englobons dans nos remerciements les Professeurs, Duncan Bruce, 
Wayne Gladfelter, Henry Rzepa, Helmut Sigel, Tim Hughbanks et Gregory Robinson, et le 
Dr Owen Curnow, le Dr Clive Oppenheimer et le Professeur Gilbert Gordon pour leur réponse 
positive à nos demandes de tirages à part de leurs travaux, et nous remercions le Professeur 
Gary Long pour nous avoir fourni des figures pour illustrer la spectroscopie Mössbauer et le 
Professeur Derek Corbridge pour une copie de Phosphorus World. Un grand nombre de col-
lègues ont donné de leur temps pour lire des parties du texte ou pour discuter  de l’approche 
pédagogique de divers sujets. Nous devons des remerciements particuliers aux Professeurs 
John P. Maier, Greg Jackson, Silvio Decurtins et au Dr Cornelia Palivan. La production de 
Chimie Inorganique n’aurait pas été possible sans le travail dévoué de l’équipe de Pearson 
Education. Pour la troisième édition, non remerciements particuliers vont à Kevin Ancient, 
Melanie Beard, Pauline Gillett,Kay Holman, Martin Klopstock, Simon Lake, Mary Lince, 
Paul Nash, Julian Pertridge, Darren Prentice et Ros Woodward.

L’une d’entre nous a passé beaucoup de temps à discuter avec son mari, Edwin Constable. 
Ses contributions critiques, en particulier pour les termes symboliques et les façons d’enseigner 
les micro-états, sont très précieuses. Enfin, ce livre est dédié à Philby. Après seize années de 
contributions aux livres de chimie, il a laissé sa soeur, Isis, superviser l’achèvement de ce pro-
jet. Elle est restée et a dormi à côté de l’ordinateur pendant toute l’écriture, apportant à l’occa-
sion son aide à la façon d’un chat lorsqu’elle sentait que c’était nécessaire.

 Catherine E. Housecroft (Bâle)
Alan G. Sharpe (Cambridge)

Mars 2007

Dans les structures tridimensionnelles, sauf indication contraire, le code de couleurs ci-dessous est 
utilisé : C, gris ; H, blanc ; O, rouge ; N, bleu ; F et Cl, vert ; S, jaune ; P, orange ; B, bleu.
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Introduction1.1 

La chimie inorganique n’est pas un domaine 
isolé de la chimie

Si on considère que la chimie organique est la « chimie du car-
bone », la chimie inorganique est alors la chimie de tous les élé-
ments autres que le carbone. C’est vrai en général, mais il y a 
évidemment des recouvrements entre ces domaines de la chimie. 
Un exemple d’actualité est la chimie des fullerènes (paragra-
phe 14.4) comme le C60 (figure 14.5) et le C70 ; c’était l’objet du 
prix Nobel 1996 attribué aux professeurs Sir Harry Kroto, Richard 
Smalley et Robert Curl. Pour comprendre ces molécules et des 
espèces voisines appelées nanotubes (paragraphe 28.8), des 
chimistes organiciens, des chimistes inorganiciens et des physico-
chimistes ainsi que des physiciens et des spécialistes des maté-
riaux doivent les étudier. 

La chimie inorganique n’est pas simplement l’étude des élé-
ments et de leurs composés ; c’est aussi l’étude de principes phy-
siques. Par exemple, pour comprendre pourquoi certains composés 
sont solubles dans un solvant donné et pourquoi d’autres ne le sont 
pas, nous appliquons les lois de la thermodynamique. Si nous dési-
rons proposer les détails d’un mécanisme réactionnel, nous devons 
connaître la cinétique de la réaction. Le recouvrement entre la 
chimie physique et la chimie inorganique est également impor-
tant pour l’étude des structures moléculaires. À l’état solide, les 
méthodes de diffraction des rayons X sont utilisées couramment 
pour obtenir des représentations de la disposition des atomes d’une 
molécule ou d’un ion moléculaire. Pour interpréter le comporte-
ment des molécules en solution, nous utilisons des techniques phy-
siques comme la spectroscopie de résonance magnétique nucléaire 
(RMN) ; l’équivalence ou la non-équivalence de noyaux par-
ticuliers à l’échelle de temps de la spectroscopie indique si une 

molécule est statique ou si elle subit un processus dynamique 
(paragraphe 3.11). Dans cet ouvrage, nous décrivons les résul-
tats de ces expériences, mais nous n’étudierons pas, en général, les 
théories sous-jacentes. Plusieurs ouvrages qui traitent des détails 
expérimentaux de ces techniques sont listés à la fin des chapitres 1 
à 3.

Les buts des chapitres 1 et 2

Dans les chapitres 1 et 2, nous exposons brièvement quelques 
concepts importants pour la compréhension de la chimie inorga-
nique. Nous avons supposé que le lecteur est familiarisé dans une 
certaine mesure avec la plupart de ces concepts et nous voulons lui 
donner un point de référence pour des révisions. 

Particules fondamentales de l’atome1.2 

L’atome est la plus petite quantité d’un élément capable d’exister, 
seule ou en combinaison chimique avec d’autres atomes du même 
élément ou d’autres éléments. Les particules fondamentales qui 
constituent l’atome sont le proton, l’électron et le neutron.

Le neutron et le proton ont à peu près la même masse et, compa-
rée à celle-ci, la masse de l’électron est négligeable (tableau 1.1). 
La charge du proton est positive et de même grandeur que celle 
de l’électron chargé négativement, mais de signe opposé ; le neu-
tron n’est pas chargé. L’atome de tout élément contient des nom-
bres égaux de protons et d’électrons, et l’atome est donc neutre. Le 
noyau de l’atome est constitué de protons et (sauf dans le cas du pro-
tium, paragraphe 10.3) de neutrons, et est chargé positivement ; 
le noyau du protium est constitué d’une seul proton. Les électrons 
occupent une région de l’espace autour du noyau. Presque toute 
la masse de l’atome est concentrée dans le noyau, mais le volume 

Concepts fondamentaux : les atomes
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toutes établies par rapport à  6C = 12,0000. On peut considérer que 
les masses du proton et du neutron sont ≈ 1 u où u est l’unité de 
masse atomique (1 u ≈ 1,660 × 10− 27 kg).

Isotopes

Les nucléides d’un même élément possèdent le même nom-
bre de protons et d’électrons mais peuvent avoir des nombres de 
masse différents ; le nombre de protons et d’électrons définit l’élé-
ment, mais le nombre de neutrons peut varier. On appelle isotopes 
(appendice 5) les nucléides d’un élément donné qui diffèrent par 
le nombre de neutrons et par conséquent par leur nombre de masse. 
Les isotopes de certains éléments sont naturels alors que d’autres 
peuvent être produits artificiellement.

Des éléments qui ont un seul nucléide à l’état naturel sont mono-
topiques, comme le phosphore, 15P, et le fluor,  9F. Les éléments 
qui sont constitués d’un mélange d’isotopes comprennent C (     6C et  
 6C) et O (   8O,  8O et  8O). Comme le numéro atomique est constant 
pour un même élément, on ne distingue souvent les isotopes qu’en 
notant leur masse atomique, p.ex. 12C et 13C.

Masse atomique relativeExemple résolu 1.1 

Calculez la valeur de Ar pour le chlore naturel si la répartition 
des isotopes est 75,77 % de 17Cl et 24,23 % de 17Cl. Les masses 
précises de 35Cl et de 37Cl sont 34,97 et 36,97.

La masse atomique relative du chlore est la moyenne pondérée 
des nombres de masse des deux isotopes :

Masse atomique relative, 

 Ar = ×





+ ×





=75 77
100

34 97 24 23
100

36 97 35 45, , , , ,

Exercices autodidactiques

1.  Si Ar = 35,45 pour Cl, quel est le rapport 35Cl / 37Cl dans un 
échantillon d’atomes de chlore contenant du Cl naturel ?  
 [Rép. 3,17 / 1]

2.  Calculez la valeur de Ar pour le Cu naturel si la répartition 
des isotopes est 69,2 % de 63Cu et 30,8 % de 65Cu ; les masses 
précises sont 62,93 et 64,93. [Rép. 63,5]

12

31 19
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35 37

du noyau n’est qu’une minuscule fraction de celui de l’atome ; le 
rayon du noyau est d’environ 10− 15 m alors que l’atome lui-même 
est environ 105 plus grand. La densité du noyau est donc énorme, 
plus de 1012 fois celle du plomb métallique.

Bien que les chimistes aient tendance à considérer que l’élec-
tron, le neutron et le proton sont les particules fondamentales (ou 
élémentaires) de l’atome, les physiciens des particules ne seraient 
pas d’accord, car leurs recherches montrent la présence de particu-
les encore plus petites. 

Numéro atomique, nombre  1.3 
de masse et isotopes

Nucléides, numéro atomique et nombre  
de masse

Un nucléide est un type particulier d’atome et possède un numéro 
atomique caractéristique, Z, qui est égal au nombre de protons du 
noyau ; comme l’atome est électriquement neutre, Z est aussi égal 
au nombre d’électrons. Le nombre de masse A d’un nucléide est 
le nombre de protons et de neutrons du noyau. Un raccourci pour 
montrer le numéro atomique et le nombre de masse d’un nucléide 
avec son symbole E consiste à écrire :

EA
Z

Nombre de masse

Numéro atomique
Ne20

10
p.ex. Symbole de l’élément

Numéro atomique = Z = nombre de protons du noyau =  
 nombre d’électrons

Nombre de masse = A = nombre de protons + nombre de neutrons

Nombre de neutrons = A − Z

Masse atomique relative

Comme la masse des électrons est minuscule, la masse d’un atome 
dépend principalement du nombre de protons et de neutrons du 
noyau. Comme le montre le tableau 1.1, la masse d’un atome est un 
très petit nombre, non entier, et on adopte par commodité un sys-
tème de masses atomiques relatives. Nous définissons l’unité de 
masse atomique comme 1 / 12 de la masse d’un atome de  6C, soit 
1,660 × 10− 27 kg. Les masses atomiques relatives (Ar) sont donc 

12

Propriétés du proton, de l’électron et du neutronTableau 1.1 

Proton Électron Neutron

Charge / C + 1,602 × 10− 19 − 1,602 × 10− 19 0

Nombre de charge (charge relative) 1 − 1 0

Masse au repos / kg 1,673 × 10− 27 9,109 × 10− 31 1,673 × 10− 27

Masse relative 1 837 1 1 839
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Les isotopes d’un élément ont le même numéro atomique Z mais 
des masses atomiques différentes.

Les succès de la première théorie 1.4 
quantique

Nous avons vu dans le paragraphe 1.2 que les électrons d’un atome 
occupent la région de l’espace autour du noyau. À cause de l’im-
portance des électrons pour la détermination des propriétés des ato-
mes, des ions et des molécules, telles que les liaisons entre eux ou 
à l’intérieur de ceux-ci, nous devons comprendre la structure élec-
tronique de chaque espèce. Aucune étude adéquate de la structure 
électronique n’est possible sans faire référence à la théorie quan-
tique et à la mécanique ondulatoire. Dans ce paragraphe et dans 
les quelques paragraphes suivants, nous passons en revue certains 

3.  Pourquoi est-il correct dans la question 2 d’écrire 63Cu plu-
tôt que 29Cu ?

4.  Calculez Ar pour le Mg naturel si la répartition des isotopes 
est 78,99 % de 24Mg, 10,00 % de 25Mg et 11,01 % de 26Mg ; les 
masses précises sont 23,99, 24,99 et 25,98. [Rép. 24,31]

On peut séparer les isotopes par spectrométrie de masse et la 
figure 1.1a donne la répartition isotopique du Ru naturel. Comparez 
ce diagramme (dans lequel l’isotope le plus abondant est mis à 100) 
avec les valeurs notées dans l’appendice 5. La figure 1.1b présente 
un spectre de masse de S8 moléculaire dont la structure est repré-
sentée par la figure 1.1c ; on observe cinq pics dûs aux combinai-
sons des isotopes du soufre. (Voir le problème 1.5 à la fin de ce 
chapitre.)

63

Ne confondez pas isotope  et allotrope ! Le soufre présente à la fois 
des isotopes et des variétés allotropiques ou allotropes. Les isotopes 
du soufre (avec les pourcentages des abondances naturelles) sont  
16S (95,02 %), 16S (0,75 %), 16S (4,21 %) et 16S (0,02 %).

Les variétés allotropiques d’un corps simple sont des variétés 
structurales différentes de ce corps simple. Les variétés allotropiques 

du soufre comprennent des structures cycliques, p.ex. S6 (voir ci-
dessous) et S8 (figure 1.1c), et des chaînes Sx de différentes lon-
gueurs (polycatenasoufre).

D’autres exemples d’isotopes et de variétés allotropiques appa-
raîtront à travers cet ouvrage.

32 33 34 36

C O n T E x T E  C h i M i q U E  E T  T h É O R i q U E

isotopes et allotropesEncadré 1.1 

S6 Une partie de la chaîne hélicoïdale de S∞
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Traces en spectrométrie de masse de (a) Ru atomique et (b) SFig. 1.1 8 moléculaire ; le rapport masse/charge est m/z et dans ces traces, 
z = 1. (c) Structure moléculaire de S8.
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tentatives d’explication de cette observation ont échoué jusqu’à ce 
que, en 1901, Planck suggère que l’énergie ne pouvait être émise 
ou absorbée qu’en quanta dont la grandeur ΔE est reliée à la fré-
quence ν du rayonnement par l’équation 1.1. La constante de pro-
portionnalité est h, la constante de Planck (h = 6,626 × 10− 34 J.s).

ΔE = hν Unités : E en J ; ν en s− 1 ou Hz (1.1)

  c  = λν Unités : λ en m ; ν en s− 1 ou Hz (1.2)

Le hertz, Hz, est l’unité SI de fréquence.
Puisque la fréquence du rayonnement est reliée à la longueur 

d’onde λ par l’équation 1.2 où c est la vitesse de la lumière dans le 
vide (c = 2,998 × 108 m.s− 1), on peut récrire l’équation 1.1 sous la 
forme de l’équation 1.3 et relier l’énergie du rayonnement à sa lon-
gueur d’onde.

∆E hc=
λ   (1.3)

Sur la base de cette relation, Planck a déduit une relation inten-
sité / longueur d’onde / température qui était en bon accord avec les 
données expérimentales. Cette relation n’est pas simple et nous ne 
la reproduirons pas ici. 

L’une des applications les plus importantes de la première théo-
rie quantique fut l’interprétation du spectre atomique de l’hydro-
gène à partir du modèle de l’atome de Bohr-Rutherford. Lorsqu’on 
fait passer une décharge électrique à travers un échantillon de 
dihydrogène, les molécules H2 se dissocient en atomes, et l’élec-
tron d’un atome H excité particulier peut être promu vers l’un des 
nombreux niveaux de haute énergie. Ces états sont transitoires et 
l’électron retombe à un état de plus basse énergie en émettant de 
l’énergie. En conséquence, on observe des raies spectrales dans le 
spectre d’émission de l’hydrogène ; le spectre (dont une partie est 
représentée par la figure 1.2) est constitué de groupes de raies dis-
crètes correspondant aux transitions électroniques, chacune ayant 

des principaux concepts. Le traitement est essentiellement qualita-
tif, et pour une étude plus détaillée et un traitement plus rigoureux 
des relations mathématiques, il faudrait consulter les références à 
la fin du chapitre 1.

Le développement de la théorie quantique s’est fait en deux éta-
pes. Dans les théories les plus anciennes (1900-1925), l’électron 
était traité comme une particule et les réussites les plus importantes 
pour la chimie inorganique ont été l’interprétation des spectres ato-
miques et l’attribution des configurations électroniques. Dans les 
modèles plus récents, l’électron est traité comme une onde (d’où 
le nom de mécanique ondulatoire) et les principaux succès pour la 
chimie sont l’élucidation des bases de la stéréochimie et les métho-
des de calcul des propriétés des molécules (exactes seulement pour 
les espèces mettant en jeu des atomes légers).

Puisque tous les résultats obtenus en utilisant l’ancienne théo-
rie quantique peuvent aussi être obtenus par la mécanique ondu-
latoire, il peut sembler inutile de se référer à la première ; de fait, 
les descriptions évoluées de chimie théorique le font rarement. 
Toutefois, la plupart des chimistes trouvent souvent plus facile et 
plus commode de considérer l’électron comme une particule plu-
tôt que comme une onde.

Quelques succès importants de la théorie 
quantique classique

On peut trouver ailleurs les discussions historiques sur les dévelop-
pements de la théorie quantique, et nous ne nous concentrerons que 
sur certains points de la théorie quantique classique (dans laquelle 
l’électron est considéré comme une particule).

Aux basses températures, le rayonnement émis par un corps 
chaud est principalement de faible énergie et se produit dans l’infra-
rouge, mais à mesure que la température augmente le rayonnement 
devient successivement rouge sombre, rouge clair et blanc. Les 

Série de Lyman
dans l’ultraviolet

0 200 400 600 800 1 000 1 200 1 400 1 600 1 800 2 000

Série de Balmer dans le visible Série de Paschen dans l’infrarouge

Longueur d’onde / nm

Schéma d’une partie du spectre d’émission de l’hydrogène montrant les séries de raies d’émission de Lyman, Balmer et Paschen.  Fig. 1.2 
La photographie montre les raies prédominantes dans la partie visible du spectre de l’hydrogène, qui apparaissent à 656,3 nm (rouge), 
486,1 nm (cyan) et 434,0 nm (bleu). Les autres raies, plus faibles, ne sont pas visibles sur cette photographie. 
Photo : Dept of Physics, Imperial College/Science Photo Library
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doivent obéir aux règles de sélection, sur lesquelles nous revenons 
au paragraphe 21.7. 

ν
λ

= = −





1 1 1
2 2R
n n�   (1.5)

Théorie de Bohr du spectre atomique  
de l’hydrogène

En 1913, Niels Bohr a combiné des éléments de la théorie quanti-
que avec la physique classique pour étudier l’atome d’hydrogène. 
Il a énoncé deux postulats sur l’électron dans l’atome :

Il existe des  ● états stationnaires dans lesquels l’énergie de l’élec-
tron est constante ; ces états sont caractérisés par des orbites cir-
culaires autour du noyau dans lesquelles l’électron a un moment 
angulaire mvr donné par l’équation 1.6. Le nombre entier n est 
le nombre quantique principal 

  mvr n h= 



2π

  (1.6) 

 avec m = masse de l’électron ; v = vélocité de l’électron ; r = rayon 
de l’orbite ; h = constante de Planck ; h / 2π peut être s’écrire ħ.

L’énergie n’est absorbée ou émise que lorsqu’un électron  ●
passe d’un état stationnaire à un autre et la variation d’éner-
gie est donnée par l’équation 1.7 où n1 et n2 sont les nombres 

une énergie discrète. Déjà en 1885, Balmer avait remarqué que les 
longueurs d’onde des raies spectrales observées dans la région visi-
ble du spectre atomique de l’hydrogène obéissaient à l’équation 1.4 
où R est la constante de Rydberg pour l’hydrogène, ν  le nombre 
d’onde en cm− 1 et n un entier 3, 4, 5... Cette série de raies spectra-
les est appelée série de Balmer.

Nombre d’onde = inverse de la longueur d’onde ; une unité com-
mode (unité non SI) est l’inverse du centimètre, le cm− 1.

ν
λ

= = −





1 1
2

1
2 2R

n   (1.4)

 R = constante de Rydberg pour l’hydrogène

         = 1,097 × 107 m− 1 = 1,097 × 105 cm− 1

D’autres séries de raies spectrales se trouvent dans l’ultravio-
let (série de Lyman) et dans l’infrarouge (séries de Paschen, de 
Brackett et de Pfund). Toutes les raies de toutes les séries obéissent 
à l’expression générale donnée par l’équation 1.5 où n9 > n. Pour 
la série de Lyman, n = 1, pour la série de Balmer, n = 2, et pour les 
séries de Paschen, de Brackett et de Pfund, n = 3, 4 et 5 respecti-
vement. La figure 1.3 représente quelques-unes des transitions per-
mises des séries de Lyman et de Balmer du spectre d’émission de 
H atomique. Notez l’utilisation du terme permises ; les transitions 

série de Lyman

n = ∞
n = 5

n = 4

n = 3

n = 2

n = 1

l = 0

série de Balmer

n = ∞ = le continuum
l = 1 l = 2

Quelques-unes des transitions qui constituent les séries de Lyman et de Balmer du spectre d’émission de l’hydrogène atomique. Fig. 1.3 
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Une introduction à la mécanique 1.5 
ondulatoire

La nature ondulatoire des électrons

La théorie quantique du rayonnement présentée par Max Planck et 
Albert Einstein implique une théorie corpusculaire de la lumière, 
en plus de la théorie ondulatoire de la lumière justifiée par les 
phénomènes de diffraction et d’interférence. En 1924, Louis de 
Broglie affirma que si la lumière était constituée de particules 
tout en présentant des propriétés ondulatoires, il devait en être de 
même pour les électrons et pour les autres particules. On appelle 
ce phénomène la dualité onde-particule. La relation de de Broglie 
(équation 1.11) combine les concepts de la mécanique classique 
avec l’idée des propriétés ondulatoires en montrant qu’une par-
ticule dont la quantité de mouvement est mv (m = masse et v = 
vélocité de la particule) possède une onde associée de longueur 
d’onde λ.

λ = h
mv   où h est la constante de Planck (1.11)

Une observation physique importante, qui est une conséquence de 
la relation de de Broglie, est que des électrons accélérés à une vélo-
cité de 6 × 106 m.s− 1 (par une différence de potentiel de 100 V) 
possèdent une longueur d’onde associée de ≈ 120 pm, et que ces 
électrons sont diffractés lorsqu’ils traversent un cristal. Ce phé-
nomène est à la base des techniques de diffraction des électrons 
utilisées pour déterminer la structure des composés chimiques 
(encadré 1.2).

Le principe d’incertitude

Si l’électron a des propriétés ondulatoires, une conséquence 
importante et gênante apparaît : il devient impossible de connaî-
tre exactement à la fois la quantité de mouvement et la position de 
l’électron au même instant. C’est ce qu’affirme le principe d’incer-
titude de Heisenberg. Afin de contourner ce problème, plutôt que 
d’essayer de définir exactement sa position et sa quantité de mou-
vement, nous définissons la probabilité de présence de l’électron 
dans un volume donné. La probabilité de présence d’un électron 
en un point donné de l’espace est déterminée par la fonction ψ2, 
où ψ est une fonction mathématique qui décrit le comportement de 
l’onde électronique ; ψ est la fonction d’onde.

La probabilité de présence d’un électron en un point donné de 
l’espace est déterminée par la fonction ψ2 où ψ est la fonction 
d’onde. 

L’équation d’onde de Schrödinger

On obtient des informations sur la fonction d’onde à partir de 
l’équation d’onde de Schrödinger, qui peut être établie et résolue 
exactement ou de façon approchée. L’équation de Schrödinger ne 

quantiques principaux relatifs aux niveaux d’énergie En1
 et En2

 
respectivement.

  ΔE = En2
 − En1

 = hν  (1.7)

Si nous appliquons le modèle de Bohr à l’atome H, le rayon de 
chaque orbite permise peut être déterminé par l’équation 1.8. Cette 
expression provient de la force centrifuge qui s’exerce sur l’élec-
tron lorsqu’il se déplace sur son orbite circulaire ; pour que l’or-
bite se maintienne, il faut que la force centrifuge soit égale à la 
force d’attraction entre l’électron chargé négativement et le noyau 
chargé positivement.

r h n
m en
e

= ε0
2 2

2π   (1.8)

où  ε0 = permittivité du vide
   = 8,854 × 10− 12 F.m− 1

        h = constante de Planck = 6,626 × 10− 34 J.s
       n = 1, 2, 3... décrit une orbite donnée
     me = masse au repos de l’électron = 9,109 × 10− 31 kg
    e = charge de l’électron (charge élémentaire)
  = 1,602 × 10− 19 C

En introduisant n = 1 dans l’équation 1.8, on obtient pour la première 
orbite de l’atome H un rayon de 5,293 × 10− 11 m, soit 52,93 pm. On 
appelle cette valeur rayon de Bohr de l’atome H et on lui donne le 
symbole a0.

L’augmentation du nombre quantique principal de n = 1 à n = ∞ 
a une signification particulière. Elle correspond à l’ionisation de 
l’atome (équation 1.9) et on peut déterminer l’énergie d’ionisation, 
EI, en combinant les équations 1.5 et 1.7 comme le montre l’équa-
tion 1.10. Les valeurs des EI sont données par mole d’atomes.

Une mole de substance contient le nombre d’Avogadro, L,  
de particules :
L = 6,022 × 1023 mol− 1 

H(g) → H+(g) + e─  (1.9)

EI E E hc hcR= − = = −
∞







= ×

= × ×

∞

−

−

1 2 2

18

18

1
1

1

2 179 10

2 179 10 6

λ

,

, ,

 J

0022 10

1 312 10

1 312

23 1

6 1

1

×

= ×

=

−

−

−

 J.mol

 J.mol

 kJ.mol

,

 (1.10)

Bien que l’unité SI d’énergie soit le joule, les énergies d’ionisation 
sont souvent exprimées en électron-volts (eV) (1 eV = 96,4853 ≈ 
96,5 kJ.mol− 1). On peut donc noter que l’énergie d’ionisation de 
l’hydrogène est de 13,60 eV.

Si impressionnant que fût le succès du modèle de Bohr appliqué 
à l’atome H, d’importantes modifications étaient nécessaires pour 
traiter les espèces contenant plus d’un électron. Nous n’irons pas 
plus loin sur ce sujet.
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En réalité, les électrons de déplacent évidemment dans un 
espace tridimensionnel et l’équation 1.13 donne une forme appro-
priée de l’équation d’onde de Schrödinger.

∂
∂

+ ∂
∂

+ ∂
∂

+ −( ) =
2

2

2

2

2

2

2

2
8 0ψ ψ ψ π ψ

x y z
m

h
E V  (1.13)

Nous ne occuperons pas de la résolution de cette équation, bien 
qu’il soit utile de noter qu’il est avantageux de travailler en coor-
données polaires sphériques (figure 1.4). Si nous examinons les 
résultats obtenus à partir de l’équation d’onde de Schrödinger, 
nous parlons de la partie radiale et de la partie angulaire de la 
fonction d’onde, et cela est représenté par l’équation 1.14 où R(r) 
et A(θ, φ) sont respectivement les fonctions d’onde radiale et 
angulaire.*

ψcartésien (x, y, z) ≡ ψradial(r)ψangulaire(θ, φ) = R(r)A(θ, φ) (1.14)

*  La composante radiale de l’équation 1.14 dépend des nombres quantiques n 
et l, alors que la composante angulaire dépend de l et de ml, et il faudrait écrire 
les composantes Rn,l (r) et Al,ml

(θ, φ).

peut être résolue exactement que pour une espèce contenant un 
noyau et un seul électron (p.ex. 1H, 2He+), c’est-à-dire un système 
hydrogénoïde.

Un ion ou un atome hydrogénoïde contient un noyau et un seul 
électron.

On peut représenter de plusieurs façons l’équation d’onde de 
Schrödinger et nous examinons dans l’encadré 1.3 son application 
au mouvement d’une particule dans une boîte unidimensionnelle ; 
l’équation 1.12 donne la forme de l’équation d’onde de Schrödinger 
qui convient pour un déplacement dans la direction x.

d
d

2

2

2

2
8 0ψ π ψ

x
m

h
E V+ −( ) =   (1.12)

où m = masse

            E = énergie totale

             V = énergie potentielle de la particule

4

La diffraction des électrons par les molécules illustre le fait que les 
électrons se comportent à la fois comme des particules et comme 
des ondes. Des électrons qu’on a accélérés par une différence de 
potentiel de 50 kV ont une longueur d’onde de 5,5 pm et un faisceau 
d’électrons monochromatique (ayant une seule longueur d’onde) 
convient pour la diffraction par des molécules en phase gazeuse. 
L’appareil de diffraction des électrons (maintenu sous vide poussé) 
est disposé de façon à ce que le faisceau électronique interagisse 
avec un courant gazeux sortant d’une buse. Les champs électriques 
des noyaux de l’échantillon sont responsables de l’essentiel de la 
diffraction électronique observée. 

Les études de diffraction électronique d’échantillons en phase 
gazeuse s’occupent de molécules qui sont constamment en mouve-
ment, dans des orientations aléatoires et très distantes les unes des 
autres. Les données de diffraction fournissent donc principalement 
des informations sur les paramètres des liaisons intramoléculaires 
(contrairement aux résultats de la diffraction des rayons X, enca-
dré 6.5). Les données initiales relient l’angle de dispersion du fais-
ceau d’électrons à l’intensité. Après avoir fait les corrections pour 
la dispersion atomique, on obtient des données de dispersion molé-
culaire, et on peut, à partir de ces données (par une transformation 
de Fourier), obtenir les distances interatomiques de tous les cou-
ples d’atomes (liés et non liés) de la molécule gazeuse. La conver-
sion de ces distances en une structure tridimensionnelle n’est pas 
simple, surtout pour les grosses molécules. Pour un exemple sim-
ple, considérons les données de diffraction électronique de BCl3 en 
phase gazeuse. Les résultats donnent pour les longueurs des liaisons 
B─Cl = 174 pm (toutes les liaisons de même longueur) et pour 
les distances entre les Cl non liés Cl─Cl = 301 pm (trois distan-
ces égales).

Cl

B θ

Cl

Cl
174 pm 301 pm

On peut montrer par trigonométrie que chaque angle de liaison 
Cl─B─Cl, θ, est égal à 120° et que BCl3 est donc une molécule 
plane.

La diffraction des électrons ne se limite pas à l’étude des gaz. Les 
électrons de faible énergie (10-200 eV) sont diffractés par la surface 
d’un solide et la figure de diffraction obtenue ainsi donne des infor-
mations sur la disposition des atomes à la surface de l’échantillon 
solide. On appelle cette technique diffraction des électrons de basse 
énergie (LEED = low energy electron diffraction).

Pour en savoir plus

E.A.V. Ebsworth, D.W.H. Rankin et S. Cradock (1991) Structural 
Methods in Inorganic Chemistry, 2e éd., CRC Press, Boca Raton, 
FL – Un chapitre sur les méthodes de diffraction comprend la dif-
fraction des électrons par les gaz et les liquides.

C. Hammond (2001) The Basics of Crystallography and Diffraction, 
2e édition, Oxford University Press, Oxford. Le chapitre 11 traite 
de la diffraction des électrons et de ses applications.

T E C h n i q U E S  E x p É R i M E n T A l E S

Détermination de structure : diffraction des électronsEncadré 1.2 
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L’étude qui suit illustre ce qu’on appelle la particule dans une boîte 
unidimensionnelle et illustre la quantification provenant de l’équa-
tion d’onde de Schrödinger.

L’équation d’onde de Schrödinger pour le mouvement d’une 
particule dans une boîte unidimensionnelle est donnée par :

d
d

2

2

2

2
8 0ψ π ψ

x
m

h
E V+ −( ) =

où m est la masse, E l’énergie totale et V l’énergie potentielle de la 
particule. L’obtention de cette équation est envisagée dans l’ensem-
ble d’exercices à la fin de l’encadré 1.3. Pour un système donné où 
V et m sont connus, nous pouvons utiliser l’équation de Schrödinger 
pour obtenir les valeurs de E (les énergies permises de la parti-
cule) et de ψ (la fonction d’onde). La fonction d’onde elle-même 
n’a pas de signification physique, mais ψ2 est une probabilité (voir 
le texte principal) et pour que ce soit le cas, ψ doit avoir certaines 
propriétés :

●  ψ doit être finie pour toutes les valeurs de x ; 
●  ψ ne peut avoir qu’une seule valeur pour chaque valeur de x ; 

●  ψ et 
d
d
ψ
x

 doivent varier de façon continue lorsque x varie.

Considérons maintenant une particule qui subit un mouve-
ment ondulatoire harmonique simple dans une seule dimension, 
c’est-à-dire que nous pouvons fixer l’axe x comme direction de la 
propagation de l’onde (le choix de x est arbitraire). Ajoutons comme 
contrainte au mouvement que la particule ne peut pas aller au-delà 
des parois verticales d’une boîte de largeur a. Comme aucune force 
ne s’exerce sur la particule à l’intérieur de la boîte, l’énergie poten-
tielle V est nulle ; si nous prenons V = 0, nous imposons à x des limi-
tes telles que 0 ≤ x ≤ a, ce qui signifie que la particule ne peut pas 
sortir de la boîte. La seule restriction que nous imposons à l’énergie 
totale E est d’être positive et de ne pouvoir être infinie. Il existe une 
restriction supplémentaire que nous nous contenterons d’indiquer : 
la condition aux limites pour la particule dans la boîte indique que 
ψ doit être nul pour x = 0 et x = a.

Récrivons alors l’équation de Schrödinger dans le cas particulier 
de la particule dans une boîte unidimensionnelle où V = 0 :

d
d

2

2

2

2
8ψ π ψ

x
mE
h

= −

qu’on peut écrire plus simplement :

d
d

2

2
2ψ ψ

x
k= −  où k mE

h
2

2

2
8= π

La solution à cette équation générale bien connue est : 

ψ = A sin kx + B cos kx

où A et B sont des constantes d’intégration. Si x = 0, sin kx = 0 et 
cos kx = 1 ; d’où ψ = B pour x = 0. Mais la condition aux limites ci-
dessus indique que ψ = 0 lorsque x = 0, et ceci n’est vrai que si B = 0. 
De même, d’après la condition aux limites, nous voyons que ψ = 0 si 
x = a, et nous pouvons récrire l’équation ci-dessus sous la forme :

ψ = A sin ka = 0

Puisque la probabilité ψ2 que la particule se trouve entre x = 0 et 
x = a ne peut pas être nulle (la particule doit se trouver quelque part 
à l’intérieur de la boîte), A ne peut pas être nul et la dernière équa-
tion n’est valable que si :

ka = nπ

où n = 1, 2, 3... ; n ne peut pas être nul car cela rendrait nulle la proba-
bilité ψ2, ce qui signifierait que la particule n’est plus dans la boîte.
En combinant les deux dernières équations, on obtient :

ψ π= A n x
a

sin

et d’après ce qu’on a vu précédemment :

E k h
m

n h
ma

= =
2 2

2

2 2

28 8π

où n = 1, 2, 3... ; n est le nombre quantique qui détermine l’énergie 
d’une particule de masse m confinée dans une boîte unidimension-
nelle de largeur a. Ainsi, les limites imposées à la valeur de ψ ont 
conduit à des niveaux d’énergie quantifiés dont l’espacement est 
déterminé par m et a.

Le mouvement résultant de la particule est décrit par une série 
d’ondes stationnaires sinusoïdales dont trois sont représentées ci-
dessous. La fonction d’onde ψ2 pour longueur d’onde a alors que 

les longueurs d’onde de ψ1 et ψ3 sont respectivement a
2

 et 3
2
a . 

Chacune des ondes du schéma a une amplitude nulle à l’origine (au 
point a = 0) ; les points pour lesquels ψ = 0 sont appelés nœuds. 
Pour une particule donnée de masse m, les distances entre les 
niveaux d’énergie varient avec n2, ce qui signifie que les espace-
ments ne sont pas égaux.

ψ3
n = 3

ψ2
n = 2

ψ1
n = 1

0 axe x a

9h2

8ma2

4h2

8ma2

h2

8ma2
E1 = 

E2 = 

E3 = 

C O n T E x T E  C h i M i q U E  E T  T h É O R i q U E

la particule dans une boîteEncadré 1.3 
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Orbitales atomiques1.6 

Les nombres quantiques n, l et ml

On décrit habituellement une orbitale par trois nombres quantiques 
entiers. Nous avons déjà rencontré le nombre quantique principal, 
n, dans le modèle de Bohr de l’atome d’hydrogène. Le nombre 
quantique principal est un entier positif dont les valeurs sont défi-
nies par 1 ≤ n ≤ ∞ ; on obtient les valeurs permises en résolvant la 
partie radiale de la fonction d’onde. 

Deux autres nombres quantiques, l et ml, apparaissent lorsqu’on 
résout la partie angulaire de la fonction d’onde. Le nombre quanti-
que l est appelé nombre quantique azimutal et ses valeurs permises 
sont 0, 1, 2...(n − 1). La valeur de l détermine la forme de l’orbitale 

Après avoir résolu l’équation d’onde, quels sont les résultats ? 

La fonction d’onde  ● ψ est une solution de l’équation de 
Schrödinger et décrit le comportement d’un électron dans une 
région de l’espace appelée orbitale atomique.
Nous pouvons trouver les valeurs de l’énergie associées à des  ●
fonctions d’onde particulières ;
La quantification des niveaux d’énergie découle tout naturelle- ●
ment de l’équation de Schrödinger (encadré 1.3). 

Une fonction d’onde ψ est une fonction mathématique qui contient 
des informations détaillées sur le comportement d’un électron. Une 
fonction d’onde atomique ψ est constituée d’une composante radiale 
R(r) et d’une composante angulaire A(θ, φ). On appelle orbitale 
atomique la région de l’espace définie par la fonction d’onde.

Exercices autodidactiques 

Considérez une particule qui subit un mouvement ondulatoire 
harmonique simple dans une seule dimension, la propagation de 
l’onde se faisant selon l’axe x. L’équation générale de l’onde est :

ψ π
λ

= A xsin 2

où A est l’amplitude de l’onde.

1.  Si ψ π
λ

= A xsin 2 , trouvez d
d
ψ
x

 et montrez alors que

     
d
d

42

2

2

2
ψ π

λ
ψ

x
= −

2.  Si la particule dans la boîte a pour masse m et se déplace avec 
une vélocité v, quelle est l’énergie cinétique EC ? À l’aide de 
l’équation de de Broglie (1.11), écrivez l’expression de EC en 
fonction de m, h et λ. 

3.  L’équation que vous avez établie dans la partie (2) ne s’ap-
plique qu’à une particule qui se déplace dans un espace où 
l’énergie potentielle V est constante et où on peut considé-
rer que la particule ne possède que de l’énergie cinétique 
EC. Si l’énergie potentielle de la particule varie, l’éner-
gie totale est E = EC + V. En utilisant cette information et 
vos réponses aux parties (1) et (2), établissez l’équation de 
Schrödinger (donnée p. 8) pour une particule dans une boîte 
unidimensionnelle.

Point défini par φ = 0 rad

Origine

φ est mesuré le long de cet arc

θ est mesuré le long de cet arc
Point défini par θ = 0 rad

Ce point a comme coordonnées
polaires (r, θ, φ)

φ

rθ

Définition des coordonnées polaires (Fig. 1.4 r, θ, φ) d’un point, représenté ici en rose ; r est la coordonnée radiale et θ et φ sont les coor-
données angulaires. θ et φ sont mesurés en radians (rad). Les axes cartésiens (x, y et z) sont également représentés.
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nombres quantiques : les types Exemple résolu 1.3 
d’orbitales

En utilisant les règles qui régissent les valeurs des nombres 
quantiques n et l, écrivez les types possibles d’orbitales atomi-
ques pour n = 1, 2 et 3.

Les valeurs permises de l sont les nombres entiers entre 0 et 
(n − 1).

Pour n = 1, l = 0.
La seule orbitale atomique pour n = 1 est l’orbitale 1s.
Pour n = 2, l = 0 ou 1.
Les orbitales atomiques permises pour n = 2 sont les orbitales 

2s et 2p.
Pour n = 3, l = 0, 1 ou 2.
Les orbitales permises pour n = 3 sont les orbitales 3s, 3p et 3d.

Exercices autodidactiques

1.  Écrivez les types possibles d’orbitales atomiques pour n = 4.  
 [Rép. 4s, 4p, 4d, 4f  ]

2.  Quelle est l’orbitale atomique pour laquelle n = 4 et l = 2 ? 
 [Rép. 4d]

3.  Donnez les trois nombres quantiques qui décrivent une orbitale 
atomique 2s. [Rép. n = 2, l = 0, ml = 0]

4.  Quel nombre quantique différencie les orbitales atomiques 3s et 
5s ? [Rép. n]

Les orbitales dégénérées possèdent la même énergie.

Considérons maintenant la conséquence du nombre quantique 
ml  sur ces types d’orbitales. Pour une orbitale s, l = 0 et ml ne peut 
être égal qu’à 0. Cela signifie que pour toute valeur de n, il n’y a 
qu’une seule orbitale s ; on dit qu’elle est simplement dégénérée. 
Pour une orbitale p, l = 1 et ml peut prendre trois valeurs : − 1, 0, 
+ 1. Cela signifie qu’il y a trois orbitales p pour une valeur don-
née de n lorsque n ≥ 2 ; l’ensemble des orbitales p est dit triplement 
dégénéré, ou trois fois dégénéré. Pour une orbitale d, l = 2 et il y 
a cinq valeurs possibles de ml : − 2, − 1, 0, + 1, + 2, ce qui signi-
fie que pour une valeur donnée de n (n ≥ 3) il existe cinq orbitales 
d ; on dit que l’ensemble est cinq fois dégénéré. Comme exercice, 
vous devriez montrer qu’il y a sept orbitales f formant un ensemble 
dégénéré pour une valeur donnée de n (n ≥ 4).

Pour une valeur donnée de n (n ≥ 1), il y a une seule orbitale 
atomique s.
Pour une valeur donnée de n (n ≥ 2), il y a trois orbitales 
atomiques p.
Pour une valeur donnée de n (n ≥ 3), il y a cinq orbitales 
atomiques d.
Pour une valeur donnée de n (n ≥ 4), il y a sept orbitales 
atomiques f.

atomique et le moment angulaire orbital de l’électron. La valeur 
du nombre quantique magnétique, ml, donne des informations sur 
l’orientation de l’orbitale dans l’espace et prend les valeurs entiè-
res de − l à + l.

Chaque orbitale atomique est entièrement définie par un ensemble 
de trois nombres quantiques, n, l et ml.

nombres quantiques : orbitales Exemple résolu 1.2 
atomiques

Sachant que le nombre quantique principal n est 2, écrivez les 
valeurs permises de l et de ml et déterminez le nombre d’orbi-
tales atomiques pour n = 3.

Pour une valeur donnée de n les valeurs permises de l sont 0, 1, 
2...(n − 1), et celles de ml sont − l...0...+ l.

Pour n = 2, les valeurs permises de l sont 0 et 1.
Pour l = 0, la valeur permise est ml = 0.
Pour l = 1, les valeurs permises sont ml = − 1, 0, + 1.
Chaque ensemble de trois nombres quantiques définit une orbi-

tale atomique précise et par conséquent, pour n = 2, il y a qua-
tre orbitales atomiques définies par les ensembles de nombres 
quantiques :
n = 2, l = 0, ml = 0
n = 2, l = 1, ml = − 1
n = 2, l = 1, ml = 0
n = 2, l = 1, ml = + 1

Exercices autodidactiques

1.  Si les valeurs de ml sont − 1, 0, + 1, écrivez la valeur correspon-
dante de l. [Rép. l = 1]

2.  Si les valeurs de l sont 0, 1, 2 et 3, quelle est la valeur correspon-
dante de n ? [Rép. n = 4]

3.  Pour n = 1, quelles sont les valeurs permises de l et de ml ?  
 [Rép. l = 0 ; ml = 0]

4.  Complétez ces ensembles de nombres quantiques : (a) n = 4, l = 0, 
ml = ... ; (b) n = 3, l = 1, ml = ...  
 [Rép. (a) 0 ; (b) − 1, 0, + 1]

Les différences entre les types d’orbitales atomiques proviennent de 
leurs formes et de leurs symétries. Les quatre types d’orbitales ato-
miques les plus courants sont les orbitales s, p, d et f, et les valeurs 
correspondantes de l sont respectivement 0, 1, 2 et 3. Chaque orbi-
tale atomique est notée par les valeurs de n et de l, et nous parlons 
alors d’orbitales 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d, 4s, 4p, 4d, 4f, etc.

Pour une orbitale s, l = 0. Pour une orbitale p, l = 1.
Pour une orbitale d, l = 2. Pour une orbitale f, l = 3.
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exponentielle sur la figure 1.5a. On peut noter plusieurs points à par-
tir des graphes des fonctions d’onde radiales des figures 1.5 et 1.6 :

les orbitales atomiques  ● s ont une valeur finie de R(r) sur le 
noyau ;
pour toutes les orbitales autres que  ● s, R(r) = 0 sur le noyau ;
pour l’orbitale 1 ● s, R(r) est toujours positive; pour la première 
orbitale des autres types (2p, 3d, 4f ), R(r) est positive partout, 
sauf à l’origine ;
pour le deuxième orbitale d’un type donné (2 ● s, 3p, 4d, 5f ), R(r) 
peut être positive ou négative, mais la fonction d’onde ne pré-
sente qu’un seul changement de signe ; le point pour lequel 
R(r) = 0 (origine non comprise) est appelé nœud radial ;
pour la troisième orbitale d’un type donné (3 ● s, 4p, 5d, 6f ), R(r) 
présente deux changements de signe : elle possède deux nœuds 
radiaux.

La partie radiale de la fonction d’onde, R(r)
Les formes mathématiques de certaines fonctions d’onde de 
l’atome H sont données dans le tableau 1.2. La figure 1.5 montre 
des graphes de la partie radiale de la fonction d’onde, R(r), en fonc-
tion de la distance r du noyau pour les orbitales atomiques 1s et 2s 
de l’atome d’hydrogène, et la figure 1.6 représente les graphes de 
R(r) en fonction de r pour les orbitales atomiques 2p, 3p, 4p et 3d ; 
le noyau est à r = 0.

Dans le tableau 1.2, nous voyons que les parties radiales des 
fonctions d’onde diminuent exponentiellement lorsque r augmente, 
mais que cette diminution est plus lente pour n = 2 que pour n = 1. 
Cela signifie que la probabilité de trouver l’électron loin du noyau 
augmente lorsque n augmente. Ce schéma est valable pour les 
valeurs plus élevées de n. On peut voir clairement cette diminution 

Les solutions de l’équation de Schrödinger pour l’atome d’hydrogène qui définissent les orbitales atomiques 1Tableau 1.2 s, 2s et 2p. Pour 
ces formes de solutions, la distance r par rapport au noyau est mesurée en unités atomiques.

Orbitale atomique n l ml Partie radiale de la fonction d’onde, R(r)* Partie angulaire de la fonction d’onde, A(θ, φ)

1s 1 0 0 2e− r 1
2 π

2s 2 0 0
1

2 2
2 2−( ) −r re / 1

2 π

2px 2 1 + 1
1

2 6
2r re− / 3

2
sin cosθ φ

π
( )

2py 2 1 0
1

2 6
2r re− / 3

2
cos θ

π
( )

2pz 2 1 − 1 1
2 6

2r re− / 3
2

sin cosθ φ
π

( )

* Pour l’orbitale atomique 1s, la formule de R(r) est en fait 2
0

3
2

0
Z
a

Zr a





−e / , mais pour l’atome d’hydrogène, Z = 1 et a0 = 1 unité atomique. Les autres fonctions 
sont simplifiées de la même façon.
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(a)
Distance r du noyau / unités atomiques

(b)

Graphes de la partie radiale de la fonction d’onde, Fig. 1.5 R(r), en fonction de la distance r du noyau pour (a) l’orbitale atomique 1s et  
(b) l’orbitale atomique 2s de l’atome d’hydrogène ; le noyau est à r = 0. Les échelles verticales sont différentes pour les deux graphes, mais les 
échelles horizontales sont les mêmes.
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Considérons d’abord les composantes radiales. Il est utile de 
représenter la densité de probabilité en construisant un graphe 
d’une fonction de répartition radiale (équation 1.15), ce qui nous 
permet de prévoir la région de l’espace dans laquelle on peut trou-
ver l’électron.

Fonction de répartition radiale = 4πr2R(r)2 (1.15)

Les fonctions de répartition radiale des orbitales 1s, 2s et 3s de l’hy-
drogène sont représentées par la figure 1.7, et la figure 1.8 montre 
celles des orbitales 3s, 3p et 3d. Chaque fonction est nulle sur le 
noyau, à cause du terme r2 et du fait que r = 0 sur le noyau. Puisque 
la fonction dépend de R(r)2, elle est toujours positive, contraire-
ment à R(r) dont les graphes sont représentés par les figures 1.5 
et 1.6. Chaque graphe de 4πr2R(r)2 présente au moins un maxi-
mum de la fonction, qui correspond à une distance du noyau où la 
probabilité de présence de l’électron est la plus élevée. Les points 
pour lesquels 4πr2R(r)2 = 0 (en ignorant r = 0) correspondent à des 
nœuds radiaux où R(r) = 0.

Les orbitales ns ont (n − 1) nœuds radiaux.
Les orbitales np ont (n − 2) nœuds radiaux.
Les orbitales nd ont (n − 3) nœuds radiaux.
Les orbitales nf ont (n − 4) nœuds radiaux.

La fonction de distribution radiale, 4πr2R(r)2

Voyons maintenant comment nous pourrions représenter les orbi-
tales atomiques dans l’espace tridimensionnel. Nous avons dit pré-
cédemment que description habituelle d’un électron dans un atome 
est la probabilité de présence de l’électron dans un volume d’espace 
donné. La fonction ψ2 (encadré 1.4) est proportionnelle à la densité 
de probabilité de l’électron en un point de l’espace. En examinant les 
valeurs de ψ2 sur des points autour du noyau, nous pouvons définir 
une surface limite qui renferme le volume dans lequel l’électron va 
passer, disons, 95 % de son temps. Cela nous donne en fait une repré-
sentation physique de l’orbitale atomique, puisqu’on peut décrire ψ2 
en fonction des composantes radiales et angulaires, R(r)2 et A(θ, φ)2.

0
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Graphes des parties radiales de la fonction d’onde Fig. 1.6 R(r) en fonction de r des orbitales atomiques 2p, 3p, 4p et 3d ; le noyau est à r = 0.

Bien que nous utilisions ψ2 dans le texte, on devrait écrire plus exac-
tement ψψ* où ψ* est le conjugué complexe de ψ. Dans la direc-
tion x, la probabilité de présence de l’électron entre les limites x et 
(x + dx) est proportionnelle à ψ(x)ψ*(x) dx. Dans l’espace tridimen-
sionnel, cela s’exprime par ψψ* dτ où nous considérons la probabi-
lité de présence de l’électron dans un élément de volume dτ. Pour la 
partie radiale de la fonction d’onde, la fonction est R(r)R*(r).

Au cours de toutes nos manipulations mathématiques, nous 
devons nous assurer que l’électron est quelque part (qu’il n’a pas 
disparu !) et il faut pour cela normaliser à l’unité la fonction d’onde. 

Cela signifie que la probabilité de présence de l’électron quelque 
part dans l’espace est prise égale à 1. Mathématiquement, la nor-
malisation est représenté ainsi :

ψ τ2 1d∫ =   ou plus correctement  ψψ τ*d∫ = 1

ce qui exprime effectivement que l’intégrale ( ∫ ) est prise sur tout 
l’espace (dτ) et que l’intégrale totale de ψ2 (ou de ψψ*) doit être 
l’unité.

C O n T E x T E  C h i M i q U E  E T  T h É O R i q U E

notation et normalisation de Encadré 1.4 ψ2
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d’onde pz est indépendante de φ ; on peut représenter l’orbitale par 
deux sphères (tangentes à l’origine)* dont les centres se trouvent 
sur l’axe z. Pour les orbitales px et py, A(θ, φ) dépend à la fois de θ 
et de φ ; ces orbitales sont semblables à pz, mais elles sont orien-
tées selon les axes x et y. 

Même si nous ne devons pas oublier que l’origine des fonctions 
d’onde est mathématique, la plupart des chimistes les trouvent 
difficiles à visualiser et préfèrent des représentations graphiques 
des orbitales. La figure 1.9 présente les surfaces limites de l’or-
bitale s et des trois orbitales p. Les différentes couleurs des lobes 
*  Pour insister sur le fait que φ est une fonction continue, nous avons étendu 
jusqu’au noyau les surfaces limites dans les représentations des orbitales, mais 
ce n’est pas absolument exact pour les orbitales p si nous prenons en compte 
≈ 95 % de la charge électronique.

La partie angulaire de la fonction d’onde,  
A(θ, φ)

Considérons maintenant les parties angulaires des fonctions 
d’onde, A(θ, φ), pour les différents types d’orbitales atomiques. 
Elles sont indépendantes du nombre quantique principal comme 
le montre le tableau 1.2 pour n = 1 et 2. En outre, pour les orbi-
tales s, A(θ, φ) est indépendante des angles θ et φ et a une valeur 
constante. Ainsi, une orbitale s a une symétrie sphérique autour du 
noyau. Nous avons noté précédemment qu’un ensemble d’orbita-
les p est triplement dégénéré ; par convention, on désigne les trois 
orbitales qui constituent l’ensemble dégénéré par px, py et pz. Sur 
le tableau 1.2, nous voyons que la partie angulaire de la fonction 

Distance r du noyau / unités atomiques
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Fonctions de distribution radiales, 4πFig. 1.7 r2R(r)2, des orbitales atomiques 1s, 2s et 3s de l’atome d’hydrogène.
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0
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3d
3p 3s
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Fonctions de distribution radiale, 4πFig. 1.8 r2R(r)2, des orbitales atomiques 3s, 3p, et 3d de l’atome d’hydrogène.
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Introduction22.1 

Il vaut mieux examiner la chimie des métaux de la première rangée 
du bloc d séparément de celle des métaux de la deuxième et de la 
troisième rangée pour plusieurs raisons, dont celles-ci :

la chimie du premier membre d’une triade est distincte de celle  ●
des deux métaux plus lourds, p. ex. Zr et Hf ont des chimies 
similaires, mais celle de Ti est différente ;
les spectres électroniques et les propriétés magnétiques de nom- ●
breux complexes des métaux de la première rangée peuvent 
souvent être expliqués à l’aide de la théorie du champ cristallin 
ou du champ des ligands, mais les effets du couplage spin-orbite 
sont plus importants pour les métaux plus lourds (paragra-
phes 21.8 et 21.9) ;
les complexes des ions des métaux lourds présentent une plus  ●
large gamme de coordinences que ceux de leurs congénères de 
la première rangée ;
l’évolution des états d’oxydation ( ● tableau 20.3) n’est pas régu-
lière pour tous les membres d’une triade, p. ex. bien que l’état 
d’oxydation maximum de Cr, Mo et W soit +6, sa stabilité est 
plus grande pour Mo et W que pour Cr ;
la liaison métal-métal est plus importante pour les métaux lourds  ●
que pour ceux de la première rangée.

Ce chapitre met l’accent sur la chimie inorganique et la chimie 
de coordination ; les complexes organométalliques sont étudiés au 
chapitre 24.

État naturel, extraction  22.2 
et utilisations

La figure 22.1 montre les abondances relatives des métaux de la pre-
mière rangée du bloc d dans la croûte terrestre. Le scandium appa-
raît comme un constituant rare de toute une gamme de minéraux. Sa 
source principale est la thortveitite (Sc, Y)2Si2O3 (un minéral rare 
découvert en Scandinavie et au Japon), et on peut aussi l’extraire 
des résidus du traitement de l’uranium. Les usages du scandium 
sont limités ; c’est un composant des lampes à forte intensité.

Le minerai principal du titane est l’ilménite (FeTiO3), et on le 
trouve aussi dans trois formes de TiO2 (l’anatase, le rutile et la 
brookite) et dans la pérovskite (CaTiO3, figure 6.23). Les structu-
res de l’anatase, du rutile et de la brookite sont différentes : alors 
que la structure du rutile (figure 6.21) est basée sur un arrangement 
hc d’ions O2– dont la moitié des trous octaédriques est occupée par 
des centres Ti(IV), celles de l’anatase et de la brookite contiennent 
un arrangement cfc d’ions O2–. Le titane est présent dans les météo-
rites et les échantillons de roches de la mission lunaire Apollo 17 
contiennent ≈ 12 % de Ti. La production de Ti implique la conver-
sion du rutile ou de l’ilménite en TiCl4 (par chauffage dans un cou-
rant de Cl2 à 1 200 K en présence de coke) suivie d’une réduction 
par Mg. On purifie aussi l’oxyde de titane(IV) en passant par TiCl4 
dans le « procédé au chlorure » (encadré 22.3). Le titane métal-
lique résiste à la corrosion à température ambiante, et il est léger 
et résistant, ce qui en fait un composant intéressant des alliages, 
p. ex. pour la construction des avions. Les aimants supraconduc-
teurs (utilisés par exemple dans les appareils d’IRM, encadré 3.6) 
contiennent des conducteurs multi-noyaux NbTi.

Le vanadium se trouve dans plusieurs minéraux dont la vanadi-
nite (Pb5(VO4)3Cl), la carnotite (K2(UO2)2(VO4)2∙3H2O, la roscoe-
lite (un mica contenant du vanadium) et la patronite, un polysulfure 
(VS4). On le trouve aussi dans la phosphorite (paragraphe 15.2) 
et dans certains pétroles bruts. Il n’est pas extrait directement, et 
l’extraction du vanadium est associée à celle d’autres métaux. Le 
grillage des minerais avec Na2CO3 donne NaVO3 soluble dans 
l’eau, et on peut précipiter de ces solutions le sel peu soluble [NH4]
[VO3]. Ce dernier est chauffé pour donner V2O5 dont la réduction 
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l’eau et Fe2O3 insoluble. L’extraction par l’eau suivie d’une acidifi-
cation par H2SO4 donne une solution d’où on peut faire cristalliser 
Na2Cr2O7. Les équations 22.2 et 22.3 montrent les étapes finales 
de la production.

4FeCr2O4 + 8Na2CO3 + 7O2

→ 8Na2CrO4 + 2Fe2O3 + 8CO2   (22.1)

Na2Cr2O7 + 2C → Cr2O3 + Na2CO3 + CO (22.2)

Cr2O3 + 2Al → Al2O3 + 2Cr (22.3)

À cause de sa résistance à la corrosion, Cr est largement utilisé 
comme couche protectrice (chromage) ; on dépose le métal en élec-
trolysant Cr2(SO4)3 aqueux, obtenu par dissolution de Cr2O3 dans 
H2SO4. Après la sidérurgie, le consommateur le plus important de 
Cr (≈ 25 %) est l’industrie chimique ; les applications comprennent 
des pigments (p. ex. le jaune de chrome), des agents de tannage, des 
mordants, des catalyseurs et des oxydants. La chromite est utilisée 
comme matériau réfractaire (paragraphe 12.6), p. ex. pour les briques 
réfractaires et les revêtements intérieurs des fours. Les composés du 
chrome sont toxiques, les chromates sont corrosifs pour la peau.

Plusieurs oxydes de manganèse existent à l’état naturel, le 
plus important étant la pyrolusite (β-MnO2). L’Afrique du Sud et 
l’Ukraine contiennent respectivement 80 % et 10 % des réserves 
mondiales du minerai. On fait actuellement peu de recyclage du 
manganèse. Des nodules de manganèse contenant jusqu’à 24 % du 
métal ont été découverts sur le fond de l’océan. C’est la sidérurgie 
qui utilise le plus le métal. On mélange la pyrolusite avec Fe2O3 et 
le mélange est réduit par le coke pour donner le ferromanganèse 
(≈ 80 % de Mn). Presque tous les aciers contiennent un peu de Mn ; 
ceux qui ont une teneur élevée en Mn (jusqu’à 12 %) possèdent 

Δ

Δ

par Ca donne V. La sidérurgie consomme environ 85 % de la pro-
duction mondiale de V et le ferrovanadium (utilisé pour renfor-
cer les aciers) est fabriqué en réduisant un mélange de V2O3 et de 
Fe2O3 par Al ; on utilise les alliages acier-vanadium pour les res-
sorts et pour les outils de coupe à grande vitesse. On utilise l’oxyde 
de vanadium(V) comme catalyseur pour l’oxydation de SO2 en 
SO3 (paragraphe 27.7) et celle du naphtalène en acide phtalique.

Le minerai principal du chrome est la chromite (FeCrO4) qui 
a une structure de spinelle normal (encadré 13.6 et paragra-
phe 21.10). La réduction de la chromite par le carbone donne le 
ferrochrome pour la sidérurgie ; les aciers inoxydables contien-
nent Cr pour accroître leur résistance à la corrosion (encadré 6.2). 
Pour produire Cr métallique, on fond la chromite avec Na2CO3 en 
présence d’air (équation 22.1) pour donner Na2CrO4 soluble dans 
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Abondances relatives des métaux de la première rangée Fig. 22.1 
du bloc d dans la croûte terrestre. Les données sont mesurées sur une 
échelle logarithmique. Les unités d’abondance sont des parties par 
million (ppm).

Environ 95 % des réserves mondiales de minerai de chrome se trou-
vent en Afrique du Sud et au Kazakhstan. Le diagramme de bar-
res illustre la prédominance de l’Afrique du Sud pour la production 
mondiale de chromite.

Les nations industrielles d’Europe et d’Amérique du Nord 
dépendent de l’étranger pour la fourniture du minerai de chrome, 
les USA consommant ≈ 14 % de la production mondiale. Parce que 
le chrome est un métal essentiel pour l’économie, les réserves gou-
vernementales constituent une stratégie importante pour assurer les 
approvisionnements pendants les périodes d’activité militaire. Le 
minerai de chrome est transformé en ferro-alliages de chrome (pour 
l’acier inoxydable et pour d’autres alliages), en matériaux réfractai-
res contenant de la chromite et en produits chimiques contenant du 
chrome. Les utilisations commerciales de ces derniers sont les pig-
ments, le tannage du cuir et la conservation du bois.

Le recyclage des déchets d’acier inoxydable comme source de 
Cr est une source secondaire importante. En 2004, l’approvision-
nement des USA en chrome était constitué de 53 % des réserves 

gouvernementales et industrielles, de 31 % d’importations et de 
16 % de matériau recyclé.

Inde

Kazakhstan

Autres pays

Afrique du Sud

Production minière en 2005 / Mt

[Données : US Geological Survey.]
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et sous la forme d’alliages non-ferreux durs, solides et résistant à 
la corrosion (p. ex. avec Cr et W) qui sont importants dans la fabri-
cation des moteurs à réaction et dans les composants aérospatiaux. 
Les composés du cobalt sont largement utilisés comme pigments 
(les teintes bleues de la porcelaine, des émaux et des verres (enca-
dré 22.10), comme catalyseurs et comme additifs des aliments pour 
les animaux. La vitamine B12 est un complexe du cobalt, et une 
série d’enzymes nécessitent des coenzymes B12. L’isotope artificiel 
60Co est utilisé comme marqueur (encadré 3.3). Comme le cobalt, 
le nickel se trouve sous forme de sulfures et d’arséniures minéraux, 
p. ex. la pentlandite, (Ni,Fe)9S8. Le grillage de ces minerais dans 
l’air donne l’oxyde de nickel qui est ensuite réduit en métal par le 
carbone. Le métal est raffiné par électrolyse ou par transformation 
en Ni(CO)4 suivie d’une décomposition thermique (équation 22.4). 
C’est le procédé Mond, qui est fondé sur le fait que Ni forme un 
dérivé carbonyle plus facilement que tout autre métal.

Ni + 4CO 
323 K

423–573 K
 Ni(CO)4 (22.4)

On utilise abondamment le nickel dans les alliages, notamment 
dans l’acier inoxydable, dans d’autres alliages résistant à la cor-
rosion comme le monel (68 % de Ni et 32 % de Cu), et dans les 
métaux monétaires. La galvanoplastie du Ni forme une couche pro-
tectrice sur d’autres métaux. Le nickel est largement utilisé dans 
les piles ; récemment, on a mis au point des accumulateurs nic-
kel-hydrure métallique « propres » (encadré 10.5) qui surpassent 
en performance les accumulateurs Ni-Cd (équation 22.5) comme 
sources rechargeables d’énergie pour les appareils portables.

À l’anode : Cd + 2[OH]– → Cd(OH)2 + 2e–

À la cathode : NiO(OH) + H2O + e– → Ni(OH)2 + [OH]–  
 (22.5)
Le nickel est un catalyseur important, p. ex. pour l’hydrogénation 
des composés organiques insaturés et pour la réaction de déplace-
ment du gaz à l’eau (paragraphe 10.4). Le nickel Raney est pré-
paré en traitant un alliage NiAl par NaOH, et c’est un matériau 
spongieux (pyrophorique quand il est sec) qui est un catalyseur très 
actif. Le recyclage du nickel devient de plus en plus important et sa 
source majeure est l’acier inoxydable austénitique (encadré 6.2). 
Aux USA, environ 40 % du nickel est recyclé.

Le cuivre est, de très loin, le moins réactif des métaux de la pre-
mière rangée ; il se trouve à l’état natif dans de petits dépôts dans 
divers pays. Le minerai principal est la chalcopyrite (CuFeS2) ; les 
autres minerais sont la chalcanthite (CuSO4∙5H2O), l’atacamite 
(Cu2Cl(OH)3), la cuprite (Cu2O) et la malachite (Cu2(OH)2CO3). 
La malachite polie est très utilisée dans la décoration. La produc-
tion traditionnelle de Cu comporte le grillage de la chalcopyrite 
avec un apport d’air limité pour donner Cu2S et FeO ; ce dernier 
est éliminé en le combinant avec la silice, ce qui donne un laitier, 
et Cu2S est transformé en Cu par la réaction 22.26. Toutefois, dans 
les deux dernières décennies, on a introduit des méthodes qui évi-
tent les émissions de SO2 (encadré 22.2).

Cu2S + O2 → 2Cu + SO2 (22.6)

On effectue la purification électrolytique de Cu en construisant une 
pile avec Cu impur à l’anode, Cu pur à la cathode et CuSO4 comme 





une très haute résistance aux chocs et à l’usure et conviennent aux 
machines à broyer, à meuler et à creuser. Le manganèse métalli-
que est produit par électrolyse de solutions de MnSO4. On utilise 
l’oxyde de manganèse(V) dans les piles. La figure 22.2 montre la 
pile Leclanché (la pile « acide ») ; dans la version « alcaline » à lon-
gue durée de vie, NH4Cl est remplacé par NaOH ou KOH. Le fort 
pouvoir oxydant de KMnO4 en fait un produit chimique important 
(encadré 22.5). Le manganèse est un oligo-élément essentiel pour 
les plantes, et on ajoute de petites quantités de MnSO4 aux engrais.

Le fer est le plus important de tous les métaux et il est le quatrième 
par ordre d’abondance dans la croûte terrestre. On pense que le noyau 
de la terre est constitué principalement de fer, qui est par ailleurs le 
constituant principal des météorites métalliques. Les minerais prin-
cipaux sont l’hématite (α-Fe2O3), la magnétite (Fe3O4), la sidérite 
(FeCO3), la goethite (α-Fe(O)OH) et la lépidocrocite (γ-Fe(O)OH). 
Alors que les pyrites de fer (FeS2) et la chalcopyrite (CuFeS2) sont 
courantes, leurs teneurs élevées en soufre les rendent impropres à la 
production de Fe. Fe pur (préparé par réduction des oxydes avec H2) 
est réactif et se corrode rapidement ; le fer finement divisé est pyro-
phorique. Bien que le fer pur n’ait pas d’importance commerciale, 
la production de l’acier se fait à une échelle gigantesque (paragra-
phe 6.7, encadrés 6.1, 6.2 et 8.4). On utilise l’oxyde de fer(III) α 
comme agent de polissage et de meulage et pour la formation de fer-
rites (paragraphe 22.9). Les oxydes de fer sont d’importants pig-
ments commerciaux : α-Fe2O3 (rouge), γ-Fe2O3 (brun-rouge), Fe3O4 
(noir) et Fe(O)OH (jaune). Le fer a une immense importance biolo-
gique (chapitre 29), et est présent, par exemple, dans l’hémoglobine 
et dans la myoglobine (des transporteurs de O2), les ferrédoxines et 
les cytochromes (processus rédox), la ferritine (stockage du fer), les 
phosphatases acides (hydrolyse des phosphates), les superoxyde dis-
mutases (dismutation de O2) et la nitrogénase (fixation de l’azote). 
Une carence en fer dans l’organisme provoque l’anémie (enca-
dré 22.8),et un excès provoque l’hémochromatose.

Le cobalt se trouve sous forme d’un certain nombre de sulfures 
et d’arséniures minéraux dont la cobaltite (CoAsS) et la skutteru-
dite ((Co,Ni)As3 qui contient des unités As4 planes). La production 
du métal dépend du fait qu’on le trouve souvent dans les minerais 
d’autres métaux (p. ex. Ni, Cu et Ag) et les processus finaux com-
portent la réduction de Co3O4 par Al ou C suivie d’un raffinage par 
électrolyse. Co pur est cassant, mais il est industriellement impor-
tant dans les aciers spéciaux, en alliage avec Al, Fe et Ni (l’Alnico 
est un groupe d’alliages sans carbone) dans les aimants permanents 

Scellement cireux

Pâte de MnO2 de NH4Cl et de carbone

Cathode de graphite

Anode de zinc ; un boîtier 
poreux à l’intérieur et
l’enveloppe de la pile 
à l’extérieur

Sable

Représentation schématique de la pile sèche (version Fig. 22.2 
« acide »).
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importants. Le sulfate de cuivre(II) est largement utilisé comme 
fongicide. Le cuivre a un rôle biochimique essentiel, p. ex. dans la 
cytochrome oxydase (impliquée dans la réduction de O2 en H2O) et 
dans l’hémocyanine (une protéine à cuivre qui transporte O2 chez 
les arthropodes). Les composés de cuivre ont de nombreux usages 
catalytiques,et les applications analytiques comprennent le test du 
biuret et l’utilisation de la liqueur de Fehling (paragraphe 22.12).

Les principaux minerais du zinc sont la sphalérite (blende de zinc, 
ZnS, figure 6.18), la calamine (hémimorphite, Zn4Si2O7(OH)2∙H2O) 
et la smithsonite (ZnCO3). L’extraction à partir de ZnS comporte 
le grillage dans l’air pour donner ZnO suivi d’une réduction par le 

électrolyte. Au cours de l’électrolyse, Cu est transféré de l’anode 
à la cathode, ce qui donne un métal de haute pureté (p. ex. utilisa-
ble pour les fils électriques, l’utilisation la plus importante) et un 
dépôt sous l’anode dont on peut extraire Ag et Au métalliques. Le 
recyclage du cuivre est important (encadré 22.2). Comme il résiste 
à la corrosion, Cu est très demandé pour les conduites d’eau et de 
vapeur, et il est très utilisé pour l’extérieur des bâtiments, p. ex. les 
toitures, où une exposition longue donne une patine verte de sulfate 
basique ou de carbonate de cuivre. Les alliages de Cu comme le 
laiton (Cu/Zn) (paragraphe 6.7), le bronze (Cu/Sn), le maillechort 
(Cu/Zn/Ni) et le métal monétaire (Cu/Ni) sont commercialement 

Les ressources de cuivre à la surface de la terre ont été réévaluées 
récemment. On pense qu’environ 550 millions de tonnes sont pré-
sentes dans les minéraux du substrat rocheux et dans les nodules 
océaniques. Le principal minerai de cuivre pour l’extraction tradi-
tionnelle est la chalcopyrite (CuFeS2). Le processus d’extraction 
conventionnel comporte une fusion et produit de grandes quanti-
tés de SO2 (encadré 16.5). On peut empêcher la libération de SO2 
dans l’atmosphère par la production d’acide sulfurique comme pro-
duit secondaire (figure 16.2). Dans les années 1980, on a introduit 
une nouvelle méthode d’extraction du cuivre qui utilise H2SO4 pro-
venant du procédé de fusion pour extraire Cu des minerais de cuivre 
autres que ceux utilisés dans l’extraction traditionnelle, p. ex. l’azu-
rite (2CuCO3∙Cu(OH)2) et la malachite (CuCO3∙Cu(OH)2). Le cui-
vre est extrait sous forme de CuSO4 aqueux. Celui-ci est mélangé 
avec un solvant organique capable d’extraire les ions Cu2+ en échan-
geant ceux-ci avec des ions H+, ce qui donne H2SO4 qui est recy-
clé dans l’étape de lessivage de l’opération. Le passage de la phase 
aqueuse à la phase organique sépare les ions Cu2+ des impuretés. 
On ajoute alors de l’acide, ce qui fait passer à nouveau Cu2+ dans 
la phase aqueuse qui est électrolysée pour donner le cuivre métalli-
que. Le procédé global est appelé extraction par solvant/extraction 
électrolytique (SX/EW = « solvent-extraction/electrowinning ») 
et fonctionne à température ambiante. C’est un procédé hydromé-
tallurgique bon pour l’environnement, mais comme il repose sur 
H2SO4, il est couramment couplé au traitement conventionnel par 
fusion des minerais sulfurés. En Amérique du Sud, ≈ 40 % du Cu est 
extrait actuellement (2006) par le procédé SX/EW. Dans les régions 
où les minerais sulfurés sont prédominants, le cuivre est lessivé à 
l’aide de bactéries. Une bactérie naturelle appelée Acidithiobacillus 
thiooxidans oxyde l’ion sulfure en ion sulfate, et ce procédé de bio-
lessivage fonctionne maintenant en parallèle avec SX/EW, pour une 
fraction importante, comme substitut des opérations de traitement 
par fusion conventionnelles.

Parmi les métaux, la consommation du cuivre n’est dépassée 
que par celles de l’acier et de Al. La récupération de Cu des déchets 
métalliques est une partie essentielle des industries fondées sur le 
cuivre, p. ex. en 2005 aux USA, le métal recyclé constituait ≈ 30 % 
de l’approvisionnement en Cu. La production minière mondiale 
était en 2005 de 14,9 Mt, dont 35,7 % provenait du Chili et 7,8 % 
des USA (les principaux producteurs mondiaux). Le recyclage du 

métal est important pou des raisons environnementales : le déver-
sement des déchets provoque la pollution, p. ex. des approvisionne-
ments d’eau. Dans l’industrie électronique, on utilise des solutions 
de NH3–NH4Cl en présence de O2 pour graver Cu dans les circuits 
imprimés. Les déchets de Cu2+ résultants sont soumis à un procédé 
analogue à SX/EW décrit précédemment. Les déchets sont traités 
d’abord par un solvant organique XH qui est un composé du type 
RR9C(OH)C(NOH)R0, dont la base conjuguée peut se comporter 
comme un ligand :

[Cu(NH3)4]2+(aq) + 2XH(org)

→ CuX2(org) + 2NH3(aq) + 2NH4
+(aq)

où aq et org représentent respectivement la phase aqueuse et la 
phase organique. On traite ensuite par H2SO4 :

CuX2 + H2SO4 → CuSO4 + 2XH

puis Cu est récupéré par des méthodes électrolytiques :

À la cathode : Cu2+(aq) + 2 e–
 → Cu(s)

R E S S O U R c E S  E T  E n v i R O n n E m E n T

cuivre : ressources et recyclageEncadré 22.2 

La première étape du procédé SX/EW : une zone de lessivage dans une mine 
de cuivre en Arizona aux USA.
Chris Shinn / Mira.com
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potentiels de réduction standard,  ● E°(M2+/M) et E°(M3+/M2+) 
(tableaux 20.1 et 21.15 et appendice 11).

Pour les données spectroscopiques (p. ex. Δoct et la constante de 
couplage spin-orbite) et les moments magnétiques, il faut consulter 
les paragraphes correspondants du chapitre 21.

Groupe 3 : scandium22.4 

Le métal

Dans sa chimie, Sc présente une plus grande similitude avec Al 
qu’avec les métaux plus lourds du groupe 3 ; les valeurs de E° sont 
données dans l’équation 22.8 pour une comparaison.

M3+(aq) + 3e–  M(s)
 M = Al, Eo = – 1,66 V 

(22.8)
 M = Sc, Eo = – 2,08 V

Le scandium métallique se dissout dans les acides et dans les alca-
lis et se combine aux halogènes ; il réagit avec N2 à haute tempé-
rature pour donner ScN qui est hydrolysé par l’eau. Le scandium 
présente normalement un seul état d’oxydation stable dans ses 
composés, Sc(III). Cependant, les réactions de ScCl3 avec Sc à 
haute température donne un certain nombre de sous-halogénures 
(p. ex. Sc7Cl10 et [Sc7Cl12]3–) qui possèdent des structures éten-
dues à l’état solide. Par exemple, Sc7Cl12 se présente sous forme 
d’un empilement compact de clusters [Sc6Cl12]3– avec des centres 
Sc(III) qui occupent les cavités octaédriques créées par les atomes 
Cl liés à des clusters voisins.

Scandium(III)

La combinaison directe des corps simples donne ScF3 anhydre 
(solide blanc insoluble dans l’eau), ScCl3 et ScBr3 (solides blancs 
solubles), et ScI3 (solide jaune sensible à l’humidité). Le fluorure 
cristallise avec la structure de ReO3 (figure 22.4) dans laquelle cha-
que centre Sc est dans un environnement octaédrique ; comparez 
ce réseau à celui de la pérovskite (figure 6.23). Dans ScCl3, ScBr3 
et ScI3 les atomes Sc occupent des sites octaédriques d’un arrange-
ment hc des atomes d’halogène (c.-à-d. une structure de type BI3). 
Par réaction avec MF (M = Na, K, Rb, NH4), Sc F3 forme des com-
plexes solubles dans l’eau M3[ScF6] qui contiennent l’ion octaé-
drique [ScF6]3–.

L’addition d’alcali aqueux aux solutions de sels de Sc(III) préci-
pite ScO(OH) qui est isostructural de AlO(OH). En présence d’un 
excès de [OH]–, ScO(OH) se redissout sous forme de [Sc(OH)6]3–. 
La déshydratation de ScO(OH) donne Sc2O3.

La chimie de coordination de Sc(III) est beaucoup plus réduite que 
celle des autres ions métalliques de la première rangée du bloc d et elle 
se limite en général aux donneurs durs comme N et O. La coordinence 6 
est favorisée, p. ex. [ScF6]3–, [Sc(bpy)3]3+, mer-[ScCl3(OH2)3], mer-
[ScCl3(THF)3] et [Sc(acac)3]. Parmi les complexes ayant des coor-
dinences plus élevées, on trouve [ScF7]4– (bipyramide pentagonale), 





carbone. Le zinc est plus volatil (Éb = 1 180 K) que la plupart des 
métaux et peut être séparé par refroidissement rapide (pour empê-
cher la réaction inverse) et purifié par distillation ou par électro-
lyse. Le recyclage du zinc est devenu plus important et constitue 
une source secondaire du métal. La figure 22.3 résume les usages 
principaux de Zn. On l’utilise pour galvaniser l’acier (paragra-
phe 6.7 et encadré 8.4) , et les alliages de Zn sont commerciale-
ment importants, p. ex. le laiton (Cu/Zn) et le maillechort (Cu/Zn/
Ni). Les piles sèches utilisent le zinc comme anode (figure 22.2). 
Un développement récent est la batterie zinc-air pour les véhicules 
électriques. La réaction de pile est donnée dans le schéma 22.7, et 
les batteries épuisées peuvent être régénérées dans des centres de 
recyclage spécialisés.*

À l’anode : Zn + 4 [OH]– → [Zn(OH)4]2– + 2 e–

 [Zn(OH)4]2– → ZnO + 2[OH]– + H2O

À la cathode : O2 + 2 H2O + 4 e– → 4[OH]–

Globalement :  2 Zn + O2 → 2 ZnO

(22.7)

L’oxyde de zinc est utilisé comme stabilisant de polymère et 
comme émollient dans les pommades au zinc, et pour la production 
de Zn2SiO4 utilisé pour les luminophores des écrans de télévision. 
On l’utilise surtout dans l’industrie du caoutchouc, où il abaisse la 
température de la vulcanisation et permet de rendre celle-ci plus 
rapide (paragraphe 16.4). On utilise ZnO et ZnS comme pigments 
blancs, bien que TiO2 leur soit supérieur pour la plupart des usages 
(encadré 22.3 et paragraphe 28.5).

Propriétés physiques : une vue 22.3 
d’ensemble

Un grand nombre de données physiques sur les métaux de la pre-
mière rangée ont été étudiées précédemment dans ce livre. Des 
données supplémentaires sont classées ainsi :

types de structures métalliques ( ● tableau 6.2) ;
valeurs du rayon ionique,  ● rion, qui dépend de la charge, de 
la géométrie et du fait que l’ion est à bas spin ou à haut spin 
(appendice 6) ;

* Pour d’autres détails, voir : J. Goldstein, I. Brown et B. Koretz (1999) 
Journal of Power Source, vol. 80, p. 171 – « New developments in the Electric 
Fuel Ltd. zinc/air system »









Laiton et bronze 16 %

Alliages de zinc 21 %
Galvanisation 55 %

Autres usages, principalement
dans les composés du zinc

pour l’agriculture et les
industries de la chimie,
du caoutchouc et des

peintures 8%

Utilisations du zinc aux USA en 2005 [Données : US Fig. 22.3 
Geological Survey].
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Groupe 4 : titane22.5 

Le métal

Le titane ne réagit pas avec les alcalis (froids ou chauds) et ne se 
dissout pas dans les acides minéraux à température ambiante. Il 
est attaqué par HCl chaud en formant Ti(III) et H2, et HNO3 chaud 
oxyde le métal en TiO2 hydraté. Le fil de titane se dissout dans HF 
aqueux avec un dégagement vigoureux de H2 et la formation de 
solutions vert-jaune contenant Ti(IV) et Ti(II) (équation 22.9).

2Ti + 6HF → [TiF6]2– + Ti2+ + 3H2 (22.9)

Le titane réagit avec la plupart des non-métaux à haute tempéra-
ture ; avec C, O2, N2 et les halogènes X2, il forme respectivement 
TiC, TiO2 (figure 6.21), TiN (paragraphe 15.6) et TiX4. Avec H2, 
il forme « TiH2 », mais celui-ci a un vaste domaine non-stoechio-
métrique, p. ex. TiH1,7 (paragraphe 10.7). Les hydrures, le car-
bure (paragraphe 14.7), le nitrure et les borures (paragraphe 13.10) 
binaires sont tous des matériaux réfractaires inertes à haut point 
de fusion.

[ScCl2(15-couronne-5)]+ (figure  20.8d), [Sc(NO3)5]2– (voir la fin 
du paragraphe 9.11) et [Sc(OH2)9]3+ (prisme triangulaire tricoiffé). 
Les ligands amido volumineux stabilisent les petites coordinences, 
p. ex. [Sc{N(SiMe3)2}3].

Maille élémentaire de ReOFig. 22.4 3, une structure proto-
type ; les atomes Re sont en brun et les atomes O en rouge. Ce 

type de structure est adopté par ScF3 et par FeF3.

Quelques propriétés physiques des métaux de la première rangée du bloc d.Tableau 22.1 

Propriété Sc Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn

Numéro atomique Z 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30
Aspect physique du métal 
pur

Mou ;  
blanc-argent ;  
ternit à l’air

Dur ;  
couleur 
argent 
brillant

Mou ;  
ductile ;  
blanc 
brillant

Dur ; 
blanc-bleu

Dur ; bleu-
argent 
brillant

Assez 
mou ; 
malléa-
ble ; blanc 
brillant

Dur ; cas-
sant ; 
blanc-bleu 
brillant

Dur, mal-
léable et 
ductile ; 
gris-blanc

Malléable 
et ductile ; 
rougeâtre

Cassant 
à 298 K ; 
malléable  
373-423 K ;  
blanc-bleu 
brillant

Point de fusion / K 1 814 1 941 2 183 2 180 1 519 1 811 1 768 1 728 1 358 693
Point d’ébullition/K 3 104 3 560 3 650 2 945 2 235 3 023 3 143 3 005 2 840 1 180
Configuration électroni-
que de l’état fondamental 
(cœur = [Ar]) :

Atome 4s23d1 4s23d2 4s23d3 4s13d5 4s23d5 4s23d6 4s23d7 4s23d8 4s13d10 4s23d10

M+ 4s13d1 4s23d1 3d4 3d5 4s13d5 4s13d6 3d8 3d9 3d10 4s13d10

M2+ 3d1 3d2 3d3 3d4 3d5 3d6 3d7 3d8 3d9 3d10

M3+ [Ar] 3d1 3d2 3d3 3d4 3d5 3d6 3d7 3d8 3d9

Enthalpie d’atomisation, 
ΔaH°(298 K) / kJ.mol–1

378 470 514 397 283 418 428 430 338 130

Énergie de première  
ionisation, EI1 / kJ.mol–1

633,1 658,8 650,9 652,9 717,3 762,5 760,4 737,1 745,5 906,4

Énergie de deuxième  
ionisation, EI2 / kJ.mol–1

1 235 1 310 1 414 1 591 1 509 1 562 1 648 1 753 1 958 1 733

Énergie de troisième  
ionisation, EI3 / kJ.mol–1

2 389 2 653 2 828 2 987 3 248 2 957 3 232 3 395 3 555 3 833

Rayon métallique,  
rmétal / pm*

164 147 135 129 137 126 125 125 128 137

Résistivité électrique  
(ρ) × 108 / Ω.m (à 273 K) **

56*** 39 18,1 11,8 143 8,6 5,6 6,2 1,5 5,5

Sc Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn

* Rayon métallique pour l’atome dodécacoordiné.
** Voir l’équation 6.3 pour la relation entre la résistivité électrique et la résistance.
*** À 290-300 K.
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les octaèdres qui partagent un sommet (figure 22.5) sont ensuite 
reliés par les atomes Fa (représentés dans la figure 22.5a) pour 
engendrer des colonnes isolées dans un dispositif infini. TiCl4 et 
TiBr4 s’hydrolysent plus facilement que TiF4. À 298 K, TiCl4 est 
un liquide incolore (F = 249 K, Éb = 409 K) et TiBr4 est un solide 
jaune. Le tétraiodure est un solide hygroscopique brun-rouge qui 
se sublime sous vide à 473 K en une vapeur rouge. Des molé-
cules tétraédriques sont présentes dans la phase solide et dans la 
phase vapeur de TiCl4, de TiBr4 et de TiI4. Chaque tétrahalogé-
nure se comporte comme un acide de Lewis ; TiCl4 est le plus 
important, utilisé avec AlCl3, des catalyseurs Ziegler-Natta pour 
la polymérisation des alcènes (paragraphe 27.8) et il catalyse plu-
sieurs autres réactions organiques. On constate l’acidité de Lewis 
dans la formation des complexes. Il se combine aux amines et aux 

Dans ses composés, Ti présente les états d’oxydation + 4 (de 
loin le plus stable), + 3, + 2 et, rarement, 0.

Titane(IV)

On peut préparer les halogénures de titane(IV) à partir des corps 
simples. Industriellement, TiCl4 est préparé en faisant réagir TiO2 
avec Cl2 en présence de carbone, et on utilise aussi cette réaction 
pour la purification de TiO2 dans le « procédé au chlorure » (enca-
dré 22.3). Le fluorure de titane(IV) est un solide blanc hygroscopi-
que qui donne HF par hydrolyse. La vapeur contient des molécules 
tétraédriques de TiF4. TiF4 solide est constitué d’unités Ti3F15 dans 
lesquelles les atomes Ti sont dans un environnement octaédrique ; 

Le dioxyde de titane a de grandes applications industrielles comme 
pigment blanc brillant et ses applications comme pigment aux USA 
en 2004 sont représentées dans le diagramme ci-dessous. Cette 
application commerciale provient du fait que les fines particules 
diffractent très fortement la lumière incidente ; même les cristaux 
de TiO2 possèdent une indice de réfraction très élevé (μ = 2,6 pour 
le rutile, 2,55 pour l’anatase). Historiquement, on a utilisé des com-
posés de Pb(II) comme pigments dans les peintures, mais les dan-
gers sanitaires qui lui sont associés rendent le plomb indésirable ; 
les risques de TiO2 sont négligeables. On utilise deux méthodes de 
fabrication :

le  ● procédé au sulfate produit TiO2 sous forme de rutile et 
d’anatase ;
le  ● procédé au chlorure produit du rutile.

La matière première du procédé au sulfate est l’ilménite, 
FeTiO3 ; le traitement par H2SO4 à 420-470 K donne Fe2(SO4)3 et 
TiOSO4. Fe2(SO4)3 est réduit et séparé sous forme de FeSO4∙7H2O 
par un processus de cristallisation. L’hydrolyse de TiOSO4 donne 
TiO2 hydraté qui est ensuite déshydraté pour donner TiO2. Celui-ci 
est sous forme d’anatase jusqu’à ce qu’on l’ensemence avec des 
cristaux de rutile dans les étapes finales de la production. Le mine-
rai rutile se trouve naturellement dans, par exemple, les veines 
d’apatite en Norvège, et constitue la matière première du procédé 
au chlorure. TiO2 est d’abord transformé en TiCl4 par un traitement 
avec Cl2 et C à 1 200 K. L’oxydation par O2 à ≈ 1 500 K donne du 
rutile pur.

À l’origine, le procédé au sulfate était le plus important dans 
l’industrie, mais depuis le début des années 1990 le procédé au 
chlorure a été favorisé, aussi bien pour des raisons financières que 
pour des raisons environnementales. Les deux procédés sont utili-
sés actuellement.

Le dioxyde de titane est un semi-conducteur et un excellent pho-
tocatalyseur pour la photominéralisation de l’eau, c.-à-d. la dégra-
dation des polluants dans l’eau catalysée par TiO2 en présence d’un 
rayonnement UV. Les polluants qui peuvent être détruits avec suc-
cès comprennent une vaste gamme d’hydrocarbures et de composés 

organiques halogénés aussi bien que certains herbicides, pesticides 
et colorants. Les propriétés semi-conductrices de TiO2 ont aussi 
conduit à son utilisation comme détecteur de gaz pour la détec-
tion de Me3N émis par les poissons en décomposition. On trouve 
d’autres utilisations de TiO2 dans les cosmétiques et les céramiques, 
et dans les anodes de divers processus électrolytiques. TiO2 est uti-
lisé comme filtre UV dans les crèmes solaires et pour cet usage, le 
contrôle de la taille des particules est important car on obtient la dif-
fraction optimale de la lumière lorsque le diamètre des particules de 
TiO2 est 180-220 nm.

Plastiques 27,2 %

Papier 16,0 %

Divers, p. ex. encres d’imprimerie,
cosmétiques, céramiques,
tissus enduits et textiles 3,2 %

Peintures, vernis 
et laques 53,6 %

[Données : US Gelological Survey.]

Pour en savoir plus

X. Chen et S.S. Man (2006) Journal of Nanoscience and 
Nanotechnology, vol. 6, p. 906 – « Synthesis of titanium dioxide 
(TiO2) nanomaterials ».

U. Diebold (2003) Surface Science Reports, vol. 48, p. 53 – « The 
surface science of titaniuim dioxide ».

A. Mills, R.H. Davies et D. Worsley (1993) Chemical Society 
Reviews, vol. 22, p. 417 – « Water purification by semiconduc-
tor photocatalysis ».

Voir aussi le paragraphe 28.6.

A p p l i c A T i O n S  D A n S  l ’ i n D U S T R i E  E T  A U  l A B O R A T O i R E

Demande commerciale pour TiOEncadré 22.3 2
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phosphines tertiaires pour donner des complexes octaédriques 
comme [TiCl4(NMe3)2] et [TiCl4(PEt3)2]. Il vaut mieux préparer 
les sels qui contiennent [TiCl6]2– en solution dans le chlorure de 
thionyle puisqu’ils sont hydrolysés par l’eau ; les sels de [TiF6]2– 
peuvent être préparés dans l’eau. Avec la diarsine 22.1 (dont la pré-
paration est donnée dans le schéma 19.89), il se forme le complexe 
[TiCl4(22.1)2]. La réaction de N2O5 avec TiCl4 donne [Ti(NO3)4] 
dans lequel le centre Ti(IV) est dans un environnement dodécaé-
drique (figure 22.6a).

(22.1)

Nous décrivons l’importance commerciale de TiO2 dans l’en-
cadré 22.3, et la structure de sa forme rutile a été montrée dans 
la figure 6.21. Bien qu’on puisse le formuler Ti4+(O2–)2, la valeur 
très élevée des quatre premières énergies d’ionisation du métal 
(8 797 kJ.mol–1) rend douteuse la validité du modèle ionique. TiO2 
anhydre est difficile à dissoudre dans les acides, mais la forme 
hydratée (précipitée par addition de base aux solutions des sels de 
Ti(IV)) se dissout dans HF, HCl et H2SO4 en donnant respective-
ment des complexes fluro, chloro et sulfato. Il n’existe pas d’ion 
aqua simple de Ti4+. La réaction de TiO2 avec CaO à 1 620 K donne 

La structure de TiFFig. 22.5 4 à l’état solide est constituée d’em-
pilements en colonnes d’octaèdres partageant des sommets. Les élé-
ments de construction sont les unités Ti3F15 représentées ici (a) par un 
schéma et (b) par des polyèdres ; les atomes F sont en vert. [Données : 
H. Bialowons et al. (1995) Z. Anorg. Allg. Chem., vol. 621, p. 1227.]

O représente le groupement OEt

(a) Structure de Ti(NOFig. 22.6 3)4 (diffraction des rayons X) montrant l’environnement dodécaédrique de l’atome Ti ; comparez avec la 
figure 20.9 [C.D. Garner et al. (1966) J. Chem. Soc., A, p. 1496] ; (b) structure de [Ca{Ti2(OEt)9}2] (diffraction des rayons X) ; les groupements 

Et ont été omis [E.P. Turevskaya et al. (1994) J. Chem. Soc., Chem. Commun., p. 2303] ; (c) structure tétramère de [Ti(OEt)4], c.-à-d. [Ti4(OEt)16] 
où les groupements éthyle ont été omis par souci de clarté ; (d) structure de [Ti7(μ4-O)2(μ3-O)2(OEt)20] (diffraction des rayons X) ; les groupements 
Et ont été omis [R. Schmid et al. (1991) J. Chem. Soc., Dalton Trans., p. 1999]. Code des couleurs : Ti, gris pâle ; O, rouge ; N, bleu ; Ca, jaune.
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Titane(III)

On prépare le fluorure de titane(III) en faisant passer H2 et HF sur 
Ti ou sur son hydrure à 970 K ; c’est un solide bleu (F = 1 473 K) 
avec une structure reliée à celle de ReO3 (figure 22.4). Le trichlo-
rure existe sous quatre formes (α, β, γ et δ). La forme α (un solide 
violet) est préparée par réduction de TiCl4 au-dessus de 770 K et 
a une structure en couches avec les atomes Ti dans un environne-
ment octaédrique. La forme β brune est préparée par chauffage de 
TiCl4 avec des trialkylaluminiums ; elle est fibreuse et contient des 
octaèdres TiCl6 qui ont une face en commun. Le trichlorure est dis-
ponible dans le commerce ; on l’utilise comme catalyseur pour la 
polymérisation des alcènes (paragraphe 27.7) et c’est un réduc-
teur puissant. Dans l’air, TiCl3 s’oxyde facilement et il se dismute 
au-dessus de 750 K (équation 22.10).

2TiCl3 → TiCl4 + TiCl2 (22.10)

On prépare le tribromure de titane en chauffant TiBr4 avec Al, ou 
par la réaction de BBr3 avec TiCl3 ; c’est un solide gris ayant une 
structure en couches analogue à celle de α-TiCl3. La réduction de 
TiI4 par Al donne TiI3 violet. TiBr3 et TiI3 se dismutent tous deux 
lorsqu’on les chauffe > 600 K. Le moment magnétique de TiF3 
(1,75 μB à 300 K) correspond à un seul électron célibataire par 
centre métallique. Toutefois, les données magnétiques pour TiCl3, 
TiBr3 et TiI3 indiquent des interactions Ti–Ti importantes à l’état 
solide ; pour TiCl3, le moment magnétique à 300 K est 1,31 μB et 
TiBr3 n’est que faiblement paramagnétique.

Lorsqu’on réduit des solutions aqueuses de Ti(IV) par Zn, on 
obtient l’ion aqua violet [Ti(OH2)6]3+ (équation 7.35 et figure 21.4). 
C’est un réducteur puissant (équation 22.1) et il faut protéger les 
solutions aqueuses de Ti(III) de l’oxydation par l’air.

[TiO]2+(aq) + 2H+(aq) + e–  Ti3+(aq) + H2O(l)

 E° = + 0,1 V   (22.11)

En solution alcaline (en partie à cause de l’implication de H+ dans 
l’équilibre rédox 22.11 et en partie à cause de la faible solubilité du 
produit), les composés de Ti(III) libèrent H2 de H2O et sont oxy-
dés en TiO2. En l’absence d’air, l’alcali précipite Ti2O3 hydraté des 
solutions de TiCl3. La dissolution de cet oxyde dans les acides don-
nent des sels qui contiennent [Ti(OH2)6]3+, p. ex. [Ti(OH2)6]Cl3 et 
CsTi(SO4)2∙12H2O, ce dernier étant isomorphe avec d’autres aluns 
(paragraphe 13.9).

On prépare l’oxyde de titane(III) en réduisant TiO2 avec Ti à 
haute température. C’est un solide insoluble violet-noir avec une 
structure de corindon (paragraphe 13.7) qui présente une transi-
tion du semi-conducteur au métal par chauffage au-dessus de 470 K 
ou par dopage avec, par exemple, V(III). Les usages de Ti2O3 com-
prennent les condensateurs en films minces.

Les complexes de Ti(III) ont en général des structures octaédri-
ques, p. ex. [TiF6]3–, [TiCl6]3–

, [Ti(CN)6]3–, trans-[TiCl4(THF)2]–, 
trans-[TiCl4(py)2]–, mer-[TiCl3(THF)3], mer-[TiCl3(py)3] et 
[Ti{(H2N)2CO-O}6]3+, et des moments magnétiques proches des 
valeurs du spin seul. Les exemples de complexes heptacoordinés 
comprennent [Ti(EDTA)(OH2)]– et [Ti(OH2)3(ox)2]–.

le titanate CaTiO3 ; d’autres membres de ce groupe comprennent 
BaTiO3 et FeTiO3 (ilménite). Les titanates MIITiO3 sont des oxydes 
mixtes et ne contiennent pas d’ions [TiO3]2–. Le type de structure 
dépend de la taille de M2+ ; si elle est grande (p. ex. M = Ca), un 
réseau pérovskite est favorisé (figure 6.23), mais si M2+ a une taille 
voisine de celle de Ti(IV), une structure de corindon (paragra-
phe 13.7), où M(II) et Ti(IV) remplacent deux centres Al(III), est 
préférée, p. ex. l’ilménite. Au-dessus de 393 K, BaTiO3 a la struc-
ture de la pérovskite, mais aux températures inférieures il se trans-
forme en trois phases successives qui sont toutes ferroélectriques, 
ce qui signifie que chaque phase a un moment dipolaire même en 
l’absence d’un champ magnétique extérieur. Cela vient du fait que 
le petit centre Ti(IV) a tendance à s’écarter du centre du trou octaé-
drique O6 (figure 6.23). L’application d’un champ électrique tire 
tous ces ions du même côté des trous, ce qui provoque une forte 
augmentation de la permittivité spécifique ; ainsi, on utilise les tita-
nates de baryum comme condensateurs. L’application d’une pres-
sion sur un côté d’un cristal de BaTiO3 provoque la migration des 
ions Ti4+, ce qui engendre un courant électrique (l’effet piézoé-
lectrique, paragraphe 14.9), et cette propriété permet d’utiliser 
BaTiO3 dans les dispositifs électroniques comme les microphones. 
L’intérêt pour les phases pérovskite comme BaTiO3 et CaTiO3 a 
conduit à des recherches sur des matériaux à l’état solide comme 
[M{Ti2(OEt)9}2] (M = Ba ou Ca) (figure 22.6b) provenant de réac-
tions des alcoolates de Ti(IV) avec Ba ou Ca. Les alcoolates de 
titane sont largement utilisés pour les tissus imperméables et pour 
les peintures résistant à la chaleur. On utilise des films minces de 
TiO2 dans les condensateurs, et on peut les déposer à l’aide d’al-
coolates de Ti(IV) comme [Ti(OEt)4]. L’éthanolate est préparé à 
partir de TiCl4 et de Na[OEt] (ou à partir de TiCl4, de NH3 et de 
EtOH) et a une structure tétramère (figure 22.6) dans laquelle cha-
que Ti est dans un environnement octaédrique. Des structures plus 
grandes qui conserve des « éléments de construction » TiO6 peu-
vent être assemblées. Par exemple, la réaction de [Ti(OEt)4] avec 
EtOH anhydre à 373 K donne [Ti16O16(OEt)32], alors que le pro-
duit est [Ti7O4(OEt)20] (figure 22.6d) si CuCO3 basique est présent. 
On observe des structures similaires pour les vanadates (paragra-
phe 22.6), les molybdates et les tungstates (paragraphe 23.7).

 (22.2) (22.3)

La réaction de TiO2 avec TiCl4 à 1 320 K dans un lit fluidisé 
donne [Cl3Ti(μ-O)TiCl3] qui réagit avec [Et4N]Cl pour donner 
[Et4N]2[TiOCl4]. L’ion [TiOCl4]2– (22.2) a une structure de pyra-
mide à base carrée avec le ligand oxo en position apicale. On connaît 
un certain nombre de complexes peroxo de Ti(IV) qui comprennent 
les produits des réactions entre TiO2 dans HF à 40 % et H2O2 à 
30 % ; à pH 9, le produit est [TiF2(η2-O2)2]2– alors qu’à pH 6, il se 
forme [TiF5(η2-O2)]3–. L’espèce dinucléaire [Ti2F6(μ-F)2(η2-O2)2]4– 
(22.3) est préparée en traitant [TiF6]2– par H2O2 à 6 % à pH 5.
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Groupe 5 : vanadium22.6 

Le métal

Sous plusieurs aspects, V métallique est semblable à Ti. Le vana-
dium est un réducteur puissant (équation 22.13), mais il est passivé 
par une couche d’oxyde.

V2+ + 2e–  V Eo = – 1,18 V   (22.13)

Le métal est insoluble dans les acides non-oxydants (sauf HF) et 
les alcalis, mais il est attaqué par HNO3, par l’eau régale et par 
les solutions de peroxodisulfate. Par chauffage, V réagit avec les 
halogènes (équation 22.14) et il se combine à O2 pour donner V2O5, 
et à B, C et N2 pour donner des matériaux à l’état solide (paragra-
phes 13.10, 14.7 et 15.6).

 F2  VF5

V Cl2  VCl4 (22.14)

 X2  VX3  (X = Br ou I)

Les états d’oxydation normaux du vanadium sont +5, +4, +3 et +2 ; 
on trouve 0 dans certains composés ayant des ligands accepteurs π, 
p. ex. V(CO)6 (chapitre 24).

Vanadium(V)

Le seul halogénure binaire du vanadium(V) est VF5 (équa-
tion 22.14). C’est un solide blanc volatil qui s’hydrolyse facile-
ment et qui est un agent fluorant puissant. En phase gazeuse, VF5 
est sous la forme de molécules en bipyramide triangulaire, mais 
le solide a une structure polymérique (22.4). Les sels K[VF6] et 
[XeF11][VF6] sont préparés en faisant réagir VF5 avec KF ou XeF6 
(à 250 K) respectivement.

(22.4)

Les oxyhalogénures VOX3 (X = F ou Cl) sont préparés par 
halogénation de V2O5. la réaction de VOF3 avec (Me3Si)2O donne 
VO2F et le traitement de VOCl3 avec Cl2O donne VO2Cl. Les 
oxyhalogénures sont hygroscopiques et s’hydrolysent facilement. 
Vo2F et VO2Cl se décomposent par chauffage (équation 22.15).

3VO2X → VOX3 + V2O5 (X = F ou Cl)   (22.15)

V2O5 pur est une poudre orange ou rouge selon son état de division, 
et il est fabriqué par chauffage de [NH4][VO3] (équation 22.16).

2[NH4][VO3] → V2O5 + H2O + 2NH3 (22.16)







Δ

Δ

États d’oxydation inférieurs

On peut prépare le chlorure, le bromure et l’iodure de titane(II) 
par dismutation thermique de TiX3 (équation 22.10) ou par la réac-
tion 22.12. Ce sont des solides rouges ou noirs qui adoptent la 
structure de CdI2 (figure 6.22).

TiX4 + Ti → 2TiX2 (22.12)

Avec l’eau, TiCl2, TiBr2 et TiI2 réagissent violemment en libé-
rant H2 à mesure que Ti(II) s’oxyde. Cependant, l’équation 22.9 
montre que l’ion Ti2+ peut se former en solution aqueuse dans 
des conditions appropriées. Ti ou TiCl3 dissous dans HF aqueux 
donne un mélange de [TiF6]2– et de [Ti(OH2)6]2+. On peut préci-
piter le premier sous forme de Ba[TiF6] ou de Ca[TiF6] et l’ion 
restant [Ti(OH2)6]2+ (d2) présente un spectre d’absorption électro-
nique avec deux bandes à 430 et 650 nm, qui est semblable à celui 
de l’ion isoélectronique [V(OH2)6]3+.

L’oxyde de titane(II) est fabriqué en chauffant TiO2 et Ti sous 
vide. C’est un solide noir et un conducteur métallique qui adopte 
une structure de type NaCl avec un sixième des sites anioniques 
et cationiques inoccupés. L’oxyde est un composé non-stoechio-
métrique dont la composition est typiquement dans le domaine 
TiO0,82–TiO1,23. TiO est utilisé commercialement dans les systè-
mes électrochromes (encadré 23.4). Les propriétés conductrices 
des oxydes des métaux(II) de la première rangée sont comparées 
au paragraphe 28.3.

La réduction de TiCl3 avec Na/Hg, ou de TiCl4 avec Li dans le 
THF et la 2,2’-bipyridine donne [Ti(bpy)3] violet. Formellement, 
celui-ci contient Ti(0), mais les résultats des calculs d’OM et les 
études spectroscopiques indiquent que la délocalisation des élec-
trons se fait de telle sorte qu’on peut considérer que le complexe 
est [Ti3+(bpy–)3] ; voyez aussi la fin du paragraphe 20.5 et l’étude 
des complexes contenant le ligand 20.12 au paragraphe 20.7.

Exercices autodidactiques

1.  La structure de TiO2 (rutile) est une « structure-prototype ». 
Qu’est-ce que cela signifie ? Quels sont les environnements de 
coordination des centres Ti et O ? Donnez deux autres exemples 
de composés qui adoptent la même structure que TiO2.  
 [Rép. Voir la figure 6.21 et la discussion]

2.  Le pKa de [Ti(OH2)6]3+ est 3,9. À quel équilibre se rapporte 
cette valeur ? Comment la force acide de [Ti(OH2)6]3+ aqueux 
peut-elle se comparer à celles de MeCO2H, [Al(OH2)6]3+, HNO2 
et HNO3 ?   
 [Rép. Voir les équations 7.38 et 7.9, 7.14, 7.15 et 7.36]

3.   Quelle est la configuration électronique de l’ion Ti3+ ? Expliquez 
pourquoi le spectre électronique de [Ti(OH2)6]3+ présente une 
absorption avec un épaulement plutôt qu’une  simple absorp-
tion ? 
 [Rép. Voir le paragraphe 21.7, après l’exemple résolu 21.3]

4.  Le spectre d’absorption électronique de [Ti(OH2)6]2+ est consti-
tué de deux bandes attribuées aux transitions « d–d ». Cela 
est-il en accord avec ce que prédit le diagramme d’Orgel de la 
figure 21.20 ? Commentez votre réponse.

Δ
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sommet (figures 22.7c et d). Cependant, ce type de structure n’est 
pas commun à tous les métavanadates, p. ex. dans KVO3∙H2O et 
Sr(VO3)2∙4H2O, chaque V est lié à cinq atomes O dans une struc-
ture à double chaîne. L’anion [V10O28]6– existe en solution (au pH 
approprié) et a été caractérisé à l’état solide dans, par exemple, 
[H3NCH2CH2NH3]2[V10O28]∙6H2O et [iPrNH3]6[V10O28]∙4H2O 
(figure 22.7e). Il est constitué de 10 unités octaédriques VO6 avec 
deux atomes μ6-O, quatre μ3-O, 14 μ-O et huit O terminaux. Des 
sels cristallins de [HV10O28]5–, de [H2V10O28]4– et de [H3V10O28]3– 
ont également été isolés et les anions gardent la structure de la 
figure 22.7e. On connaît des exemples d’isopolyanions du vana-
dium avec des structures ouvertes (« en forme de coupe »), p. ex. 
[V12O32]4–, et ceux-ci peuvent agir comme « hôtes » pour de peti-
tes molécules. Dans [Ph4P]4[V12O32]∙4MeCN∙4H2O, une molé-
cule MeCN se trouve en partie dans la cavité de l’anion, alors 
qu’un ion [NO]– est encapsulé dans [Et4N]5[NO][V12O12].

La réduction de [VO2]+ jaune en solution acide donne succes-
sivement [VO]2+ bleu, V3+ vert et V2+ violet. Le diagramme de 
potentiel de la figure 22.8 montre que tous les états d’oxydation en 
solution aqueuse sont stables vis-à-vis de la dismutation.

(22.5)

Vanadium(IV)

Le chlorure de vanadium qui contient le plus de chlore est VCl4 
(équation 22.14) ; c’est un liquide brun-rouge toxique (F = 247 K, 
Éb = 421 K) et les phases liquide et vapeur contiennent des molé-
cules tétraédriques (22.6). Il s’hydrolyse facilement en VOCl2 (voir 
ci-dessous) et à 298 K, il se décompose lentement (équation 22.24). 
La réaction de VCl4 avec HF anhydre donne VF4 vert citron (solide 
à 298 K) qui se forme aussi à côté de VF5 lorsque V réagit avec F2. 
Par chauffage, VF4 se dismute (équation 22.25), contrairement au 
comportement de VCl4 (équation 22.24).

(22.6)

L’oxyde de vanadium(V) est amphotère ; il est peu soluble dans 
l’eau, mais il se dissout dans les alcalis pour donner une vaste 
gamme de vanadates, et dans les acides forts pour former des com-
plexes de [VO2]+. Les espèces présentes dans les solutions conte-
nant du vanadium(V) dépendent du pH :

 [VO4]4–

 [VO3(OH)]2– en équilibre avec [V2O7]4–

 [V4O12]4–

 [HnV10O28](6 – n) –

 V2O5

 [VO2]+

On peut exprimer cette relation par une série d’équilibres comme 
les équations 22.17–22.23.

[VO4]3– + H+  [VO3(OH)]2– (22.17)

2[VO3(OH)]2–  [V2O7]4– + H2O (22.18)

[VO3(OH)]2– + H+  [VO2(OH)2]- (22.19)

4[VO2(OH)2]–  [V4O12]4– + 4H2O (22.20)

10[V3O9]3– + 15H+  3[HV10O28]5– + 6H2O (22.21)

[HV10O28]5– + H+  [H2V10O28]4– (22.22)

[H2V10O28]4– + 14H+  10[VO2]+ + 8H2O (22.23)

Les isopolyanions (homopolyanions) sont des oxoanions métalliques 
complexes (polyoxométallates) du type [MxOy]n+, p. ex. [V10O28]6– 
et [Mo6O19]2–. Un hétéropolyanion contient un hétéroatome, p. ex. 
[PW12O40]3–.

La formation de polyoxométallates est une caractéristique 
de V, Mo, W (paragraphe 23.7) et, dans une moindre mesure, 
de Nb, Ta et Cr. La caractérisation des espèces en solution est 
assistée par les spectroscopies de RMN-17O et de RMN-51V, et 
on connaît les structures à l’état solide de toute une gamme de 
sels. La chimie structurale de V2O5 et des vanadates est compli-
quée et nous n’en donnons ici qu’un bref aperçu. La structure 
de V2O5 est constituée de couches de pyramides à base approxi-
mativement carrée partageant des arêtes (22.5) ; chaque cen-
tre V est lié à un O à 159 pm (site apical, non partagé), un O 
à 178 pm (partagé avec un autre V) et deux O à 188 pm et un 
O à 202 pm (partagés avec deux autres atomes V). Les sels de 
[VO4]3– (orthovanadates) contiennent des ions tétraédriques dis-
crets, et ceux de [V2O7]4– (pyrovanadates) contiennent aussi des 
anions discrets (figure 22.7a) ; [V2O7]4– est isoélectronique et 
isostructural de [Cr2O7]2–. L’ion [V4O12]4– a une structure cycli-
que (figure 22.7b). Les sels anhydres de [VO3]– (métavanada-
tes) contiennent des chaînes infinies d’unités VO4 partageant un 

ph 14

pH 6

pH 0
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dans HF anhydre donne K2[VF6] qui contient |VF6]2– octaédrique. 
Le bromure de vanadium(IV) est connu, mais il se décompose à 
250 K en VBr3 et Br2.

2VCl4 → 2VCl3 + Cl2 (22.24)

2VF4 
≥ 298 K  VF5 + VF3 (22.25)

La structure de VF4 solide est constitué d’unités VF6 reliées par 
des ponts V–F–V pour donner des cycles tétramères (comme dans 
CrF4, structure 22.14) et ces motifs sont connectés par d’autres 
ponts fluor pour donner des couches. La réaction entre VF4 et KF 

(a) La structure de l’anion [VFig. 22.7 2O7]4– est constituée de deux unités téraédriques partageant un atome d’oxygène commun ; 
(b) structure de [V4O12]4– dans le sel [Ni(bpy)3]2[V4O12]∙11H2O (diffraction des rayons X) [G.-Y. Yang et al. (1998) Acta Crystallogr., 

Sect C, vol. 54, p. 616] ; des chaînes infinies d’unités tétraédriques VO4 partageant des sommets sont présentes dans les métavanadates anhy-
dres ; on voit ici une partie d’une chaîne de [n-C6H13NH3][VO3] (détermination par diffraction des rayons X) [P. Roman et al. (1991) Mater. 
Res. Bull., vol. 26, p. 19] ; (d) la structure de la chaîne du métavanadate représentée en (c) peut être représentée comme une chaîne de tétraè-
dres partageant des sommets, chaque tétraèdre représentant une unité VO4 ; (e) structure de [V10O28]6– dans le sel [iPrNH3]6[V10O28]∙4H2O 
(diffraction des rayons X) [M.-T. Averbuch-Pouchot et al. (1994) Eur. J. Solid State Inorg. Chem., vol. 31, p. 351] ; (f) dans [Et4N]5[V18O42I] 
(diffraction des rayons X), l’ion [V18O42]4– contient des unités VO5 en pyramide à base carrée et la cage encapsule I–. [A. Müller et al. (1997) 
Inorg. Chem., vol. 36, p. 5239]. Code des couleurs : V, jaune ; O, rouge ; I, violet.

, , , ,

Diagramme de potentiel du vanadium à pH 0.Fig. 22.8 
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[Co(NH3)6]3+(aq) + e–  [Co(NH3)6]2+(aq) 
 E° = + 0,11 V

Expliquez pourquoi Co22.15 3O4 a une structure de spinelle normal 
plutôt qu’une structure de spinelle inverse.

Donnez des explications pour les observations suivantes. 22.16 
(a) Le complexe [Co(en)2Cl2]2[CoCl4] a un moment magné-
tique de 3,71 μB à température ambiante. (b) Le moment 
magnétique à température ambiante de [CoI4]2– (p. ex. 5,01 μB 
pour le sel de [Et4N]+) est plus grand que celui des sels de 
[CoCl4]2–.

(a) Si on ajoute [CN]22.17 – à des ions Ni2+ aqueux, il se forme un 
précipité vert ; si on ajoute un excès de KCN, le précipité 
se dissout pour donner une solution jaune et, aux concentra-
tions élevées de [CN]–, la solution devient rouge. Proposez 
une explication de ces observations. (b) Si on isole le composé 
jaune de la partie (a) et si on le fait réagir avec Na dans NH3 
liquide, on peut isoler un produit rouge diamagnétique sensi-
ble à l’air. Suggérez son identité.

Le traitement d’une solution aqueuse de NiCl22.18 2 par 
H2NCHPhCHPhNH2 donne un complexe bleu (μeff = 3,30 μB) 
qui perd H2O par chauffage en donnant un composé jaune 
diamagnétique. Proposez des explications de ces observa-
tions et commentez la possibilité d’isomérie pour l’espèce 
jaune.

Donnez les équations de ces réactions : (a) NaOH aqueux 22.19 
avec CuSO4 ; (b) CuO avec Cu dans HCl concentré à reflux ; 
(c) Cu avec HNO3 concentré ; (d) addition de NH3 aqueux 
à un précipité de Cu(OH)2 ; (e) ZnSO4 avec NaOH aqueux 
suivi de l’addition d’un excès de NaOH ; (f) ZnS avec HCl 
dilué.

(a) Comparez les structures à l’état solide de [M(Hdmg)22.20 2] pour 
M =Ni et Cu, et commentez le fait que [Cu(Hdmg)2] est plus 
soluble dans l’eau que [Ni(Hdmg)2]. (b) Suggérez les proprié-
tés structurales probables de [Pd(Hdmg)2].

Le chlorure de cuivre(II) n’est pas entièrement réduit par SO22.21 2 
en solution dans HCl concentré. Proposez une explication de 
cette observation et indiquez comment vous essaieriez d’éta-
blir si votre explication est correcte.

Lorsque les ligands ne contrôlent pas stériquement la géo-22.22 
métrie de coordination, les complexes tétracoordinés de 
(a) Pd(II), (b) Cu(I) et (c) Zn(II) préfèrent-ils être carrés plans 
ou tétraédriques ? Expliquez votre réponse. En l’absence de 
données cristallographiques, comment distingueriez-vous une 
structure carrée plane d’une structure tétraédrique pour un 
complexe de Ni(II) ?

Écrivez les formules de ces ions : (a) manganate(VII) ; 22.23 
(b) manganate(VI) ; (c) dichromate(VI) ; (d) vanadyle ; 
(e) vanadate (ortho et méta) ; (f) hexacyanoferrate(III). 
Donnez un autre nom pour le manganate (VII).

Donnez un bref exposé sur la variation des propriétés des 22.24 
oxydes binaires des métaux de la première rangée du bloc d 
lorsqu’on va ce Sc à Zn.

Donnez une vue d’ensemble de la formation des comple-22.25 
xes halogénés du type [MXn]m– par les ions des métaux de la 

(22.76)

Utilisez les données de l’appendice 11 pour prédire qualitati-22.9 
vement le résultat de l’expérience suivante à 298 K : on dis-
sout Cr dans un excès de HClO4 molaire et on agite la solution 
à l’air.

La figure 22.36 montre l’évolution de la concentration de 22.10 
[MnO4]– avec le temps au cours d’une réaction avec des ions 
oxalate en milieu acide. (a) proposez une méthode de suivi de 
la réaction. (b) Expliquez la forme de la courbe.

Commentez le mode de liaison des ligands dans les complexes 22.11 
de Mn(II) listés à la fin du paragraphe 22.8, en attirant l’atten-
tion sur les limites conformationnelles.

(a) Comment feriez-vous la distinction entre les formules 22.12 
CuIIFeIIS2 et CuIFeIIIS2 pour la chalcopyrite ? (b) Comment 
montreriez-vous que Fe3+ est un cation dur ? (c) Comment 
montreriez-vous que le composé bleu qui précipite lorsqu’on 
réduit une solution de [MnO4]– dans KOH aqueux concentré 
par [SCN]– contient Mn(V) ?

Donnez les équations des réactions suivantes : (a) Fe avec Cl22.13 2 
à chaud ; (b) Fe avec I2 à chaud ; (c) FeSO4 solide avec H2SO4 
concentré ; (d) Fe3+ aqueux avec [SCN]– ; (e) Fe3+ aqueux 
avec K2C2O4 ; (f) FeO avec H2SO4 dilué ; (g) FeSO4 aqueux 
et NaOH.

Comment essaieriez-vous (a) d’estimer l’énergie de stabi-22.14 
lisation du champ des ligands de FeF2, et (b) de déterminer 
la constante globale de stabilité de [Co(NH3)6]3+ en solu-
tion aqueuse sachant que le constante globale de formation de 
{Co(NH3)6]2+ est 105 et que :

Co3+(aq) + e–  Co2+(aq)  E° = + 1,92 V
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Figure du problème 22.10.Fig. 22.36 
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[CuF6]2– et [NiF6]2– sont des ions octaédriques déformés. 
Expliquez l’origine de ces déformations.

(c)  La dissolution du vanadium métallique dans HBr aqueux 
donne un complexe « VBr3∙6H2O ». La diffraction des 
rayons X révèle que le composé contient un cation com-
plexe ayant un centre de symétrie. Proposez une formule 
pour le composé et une structure pour le cation.

Le complexe [V22.32 2L4], où HL est la diphénylformamidine, 
est diamagnétique. Chaque ligand L– se comporte comme 
un N,N9-donneur pontant tel que le complexe est structu-
ralement similaire aux complexes du type [Cr2(O2CR4)]. 
(a) Décrivez le schéma de liaison du cœur [V2]4+ et dédui-
sez-en l’ordre formel de la liaison métal-métal de [V2L4]. 
(b) La réaction de [V2L4] avec KC8 dans le THF donne 
K(THF)3[V2L4]. Quel est le rôle de KC8 dans cette réaction ? 
(c) Prévoyez-vous que la longueur de la liaison V–V aug-
mente ou diminue en passant de [V2L4] à K(THF)3[V2L4] ? 
Expliquez votre réponse.

Diphénylformamidine (HL)

(a)  Le ligand 1,4,7-triazacyclononane,L, forme les comple-22.33 
xes de nickel [NiL2]2[S2O6]3∙7H2O et [NiL2][NO3]Cl∙H2O. 
Les données de diffraction des rayons X révèlent que dans 
le cation de [NiL2][NO3]Cl∙H2O, les longueurs des liaisons 
Ni–N sont dans l’intervalle 209–212 pm, alors que dans 
[NiL2]2[S2O6]3∙7H2O , deux liaisons Ni–N (mutuellement 
trans) sont de 211 pm et les autres sont dans l’intervalle 
196–199 pm. Expliquez ces données.

(b)  Expliquez pourquoi certains articles sur les propriétés de 
[Fe(bpy)3]2+ à bas spin affirment que ses sels possèdent de 
très faibles moments magnétiques.

(c)  Le ligand HL peut être représenté ainsi :

Quel est le nom donné à ces formes de HL ? La base 
conjuguée de HL forme les complexes mer-[VL3]– et 
[V(Me2NCH2CH2NMe2)L2]. Dessinez la structure de 
mer-[VL3]– et les structures des isomères possibles de 
[V(Me2NCH2CH2NMe2)L2].

première rangée du bloc d, en notant en particulier si des ions 
discrets sont présents dans l’état solide.

Lorsqu’on traite l’oxalate de fer(II) (oxalate = ox22.26 2–) par H2O2, 
H2ox et K2ox, on obtient un composé vert X. X réagit avec 
NaOH aqueux pour donner Fe2O3 hydraté, et est décomposé 
par la lumière avec formation d’oxalate de fer(II), de K2ox 
et de CO2. L’analyse de X montre qu’il contient 11,4 % de 
Fe et 53,7 % de ox2–. Déduisez la formule de X et écrivez les 
équations de sa réaction avec l’alcali et de sa décomposition 
photochimique.

Le diméthylsulfoxyde (DMSO) réagit avec le perchlorate de 22.27 
cobalt(II) dans EtOH pour donner un composé rose A qui est 
un électrolyte 1:2 et qui a un moment magnétique de 4,9 μB. 
Le chlorure de cobalt(II) réagit aussi avec le DMSO, mais 
dans ce cas le produit bleu foncé B est un électrolyte 1:1, et 
son moment magnétique est de 4,6 μB par centre Co. Proposez 
la formule et la structure de A et de B.

Lorsqu’on fait passer H22.28 2S à travers une solution de sulfate de 
cuivre(II) acidifiée par H2SO4, le sulfure de cuivre(II) préci-
pite. Lorsqu’on chauffe H2SO4 concentré avec Cu métallique, 
le principal produit soufré est SO2, mais il se forme aussi un 
résidu de sulfure de cuivre(II). Expliquez ces réactions.

problèmes généraux

(a)  Écrivez une équation pour représenter la décharge d’une 22.29 
cellule électrolytique alcaline contenant une anode de Zn 
et une cathode de BaFeO4.

(b)  La première bande de transfert de charge de [MnO4]– se 
trouve à 18 320 cm–1, et celle de [MnO4]2– à 22 940 cm–1. 
Expliquez l’origine de ces absorptions et commen-
tez l’évolution des énergies relatives lorsqu’on passe de 
[MnO4]2– à [MnO4]–.

(c)  Expliquez pourquoi FeS2 adopte la structure de NaCl plu-
tôt qu’un structure où le rapport Fe:S est 1:2.

(a)  La valeur de 22.30 μeff de [CoF6]3– est 5,63 μB. Expliquez pour-
quoi cette valeur n’est pas en accord avec la valeur de μ 
calculée par la formule du spin seul.

(b)  En utilisant une simple approche par les OM, expliquez 
pourquoi l’oxydation à un électron du ligand pontant de 
[(CN)5CoOOCo(CN)5]6 – conduit à un raccourcissement 
de la liaison O–O.

(c)  Parmi les sels de ces ions complexes, quels sont ceux qui 
sont susceptibles d’apparaître sous forme de racémiques : 
[Ni(acac)3]–, [CoCl3(NCMe)]–, cis-[Co(en)2Cl2]+, trans-
[Cr(en)2Cl2]+ ?

(a)  Le spectre électronique de [Ni(DMSO)22.31 6]2+ (DMSO = 
Me2SO) présente trois absorptions à 7 728, 12 970 et 
24 038 cm–1. Attribuez ces absorptions.

(b)  CuF2 a une structure de rutile déformée (quatre Cu–F 
= 193 pm et deux Cu–F = 227 pm par centre Cu) ; 
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