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CHAPITRE I: STRUCTURE DE L'ATOME

I/ INTRODUCTION.

La matiere peut etre decrite a deux niveaux,
macroscopique qui concerne la partie observable et
mesurable a notre échelle (Ensemble de molécules,
d'atomes ou d’ions) et microscopique qui concerne les
particules reelles (molécule, atome ou ion). Lexistence de
ces particules donne a la matiere une structure
discontinue. Donc la matiere nest pas divisible a l'infinie.
Le terme ultime en est la molécule. La molecule est
formeée par la combinaison de particules encore plus
petites appelées « atome ».



Il existe a ['heure actuelle 116 atomes ou
oments dont 92 sont naturels et les atomes restant
t artificiels cest-a-dire crée par 'lhomme.

aque atome est designe par son nom et s




Latome et la moléecule sont donc des
particules de tres petites dimensions, leurs masses

sont de lordre de 10%*g a 10<’g. Ces chiffres ne
sont pas pratiques, on uttlise la notion de mole.

Une mole correspond a la quantite de matiere
contenue dans 6,02 1073 particules (atome ou
molécule). N= 6.02 10°3 est le nombre dAvogadro
qul a ete determineé experimentalement.



Il/ LES CONSTITUANTS DE LATOME.

D'apres DALTON la matiere na pas une
structure continue, elle est formee par un
ensemble de particules « indivisibles ».

On passe donc de la matiere, aux molecules
formant cette matiere, aux atomes formant ces
molecules. Puis enfin aux particules formant ces
atomes. On distingue essentiellement [’électron,
le proton, et le neutron.



1. L'électron :

L'electron a eté decouvert par Lexperience de
Joseph John Thomson (1897). Cette expérience a
permis de mettre en évidence une particule
elementaire : l'électron.

Mulliken a reussi a calculer la charge élementaire
de cet électron et sa masse :

g.=-e=-1,6101°C , m,=9,11103 Kg



2. Le proton :

Le proton a eté decouvert par Ernest Rutherford
en 1919. Lanalyse de ses protons montre que :

q9,=e=1610°C , m,=1,67210% Kg

La masse du proton est 1836 fois supérieure a celle
de l’électron.



3. Le neutron :

Le neutron a été mis en evidence par James
Chadwick en 1932. Lanalyse des neutrons réevele
que :

qg,=0 , m, = 1,6747 10%7 Kg

Les protons et les neutrons sont appeles « les
nucléons ».



L'atome est un ensemble électriqguement neutre
comportant un noyau (protons + neutrons), ou est
centrée pratiquement toute sa masse, autour duquel se
trouvent des électrons.

Electrons




Ill/ LES CARACTERISTIQUE DE LATOME .

1. Representation :

A chaque element chimique, on a associé un
symbole. Il s'ecrit toujours avec une majuscule,
eventuellement suivie d’'une minuscule.

X

X est le symbole de ['element.

Z est appelé numero atomique ou nombre de
charge, il déesigne le nombre de protons (cest aussi
le nombre d'electrons pour un atome neutre).
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Pour un elément quelconque, la charge du noyau
(protons) est +Ze. De méme la charge des électrons sera —Ze.
A est appelé nombre de masse, il designe le nombre de
nucleons (protons + neutrons). Si N représente

le
nombre  de  neutrons, on aura la relation:
A=Z+N
Exemple
26 protons 26 protons 26 protons
>eFe30 neutrons  38Fe?*+ 30 neutrons ~ 38Fe3* 4 30 neutrons

26 électrons 24 électrons 23 électrons



2- Les isotopes.

On appelle isotopes d'un elément donne, des

atomes ayant le méme nombre de protons (méme
Z) mais un nombre de neutrons différent (A
different). Les isotopes ne different alors que par la
composition des noyaux.

Exemple :
1H (99,7%) 4H (0,3% ) 3H (traces)
120.099%) 3C(1%) %C (traces)




3- Mole et masse molaire.

Une mole correspond a la quantité de
matiere  contenue dans 6.02 104 particules
elementaires.

A létat naturel, les éelements sont le plus
souvent des meélanges d’isotopes dont les
pourcentages restent constants.

La masse molaire d’'un atome est la masse
d’'une mole datomes. Elle correspond a la moyenne
des masses des (sotopes ponderes par leurs
pourcentages.

13



Exemple :

Le Bore existe sous forme de deux isotopes
9B et 1iB avec les proportions respectives
de 19,91 % et 80,09 %. La masse molaire
donnée dans les tables est 10,83 g. Cette
valeur est la moyenne des masses molaires
des deux (sotopes.

10p m = 10,1290 g
11p m = 11,0093 g

19,91 80,09
M (B) = 10129XW+ 11 0093XW = 10,83 g

14



4- L'unite de masse atomique u.m.a.

Le Kg est mal adaptée pour les dimensions de
l'atome. On prend donc une unité particuliere, appelee
unité de masse atomique note u.m.a.

, Py 1 :
L'u.m.a est par deéfinition le = de la masse d'un

atome de l'isotope 12 du carbone.

Par definition une masse de 12 g de carbone

12

1
renferme N atomes, donc 1 u.m.a = SX VT g

N =60210° ——> lum.a-=1, 6604 10 )24 g
Exemple :

Masse du proton = 1,6724 1044 g = 1,0072 u.m.a.
Masse du neutron = 1,6747 1044 g = 1,0087 u.m.a.

15



I/ MODELE DE RUTHERFORD.

Ce modele est base sur lexistence du noyau dans
lequel est pratiguement concentrée toute la masse de
['atome est autour du quel gravitent des électrons.

=
Fc

?

16



F, : force dattraction électrostatique
Fo 1 e’

a " 4me, X

F_: force centrifuge da a la rotation de l'électron autour

du noyau.

2
%
F.=mx -~ (mouvement circulaire)
L'equilibre resulte de la compensation de la force
dattraction F, par la force centrifuge F_due a la rotation
de l'électron autour du noyau .
1 e’ v*

F =F S X =mx—
a ¢ ATTEy ~ T° r

Dou: mv = X



L'énergie totale de l'électron est E.= E.+ E,ona:

1 1 e’
Ec=-mv? Ec = X

2 8Meg T
E,=qV

1 e 1 e’

V= X — Ep = - X

4'77,'80 ¥ 477:50 r
q-=-¢€

e>

Dou : ET = X —

18



Ce modele présente les inconveénients suivants:
* L'énergie E est fonction de r, donc elle est continue.

* Dapres la théorie électromagnetique, lorsqu’une
particule chargée est soumise a une accelération elle
dolt rayonner.

* Si la particule rayonne, son énergie doit diminuer et
son rayon ausst dapres lexpression de E; par la suite
l'électron devrait tomber sur le noyau.



Ces resultats sont en contradiction avec
lexperience, en effet :
«[atome d’hydrogene dans son eétat fondamental ne
rayonne pas.
«['atome est stable, l'électron ne tombe jamalis sur le
noyau.
Le spectre d'emission de latome d’hydrogene est un
spectre discontinue ou spectre de raies (formeé de
quatre raies principales dans le domaine du visible).

410 434 486 656
Violet T IndigoT Bleu Rouge
— . o
400 500 600 700 A(nm)
Conclusion :

Vu ces contradictions impliqués dans le modele de
Rutherford, BOHR avait proposé une autre théorie.

20



Il/ MODELE DE BOHR.
1- Description (cas de l‘atome d’hydrogene).

Pour lever les contradictions préecédentes, Bohr
propose quatre hypotheses :

* Dans latome, le noyau est immobile alors que
'électron de masse m se deplace autour du noyau
selon une orbite circulaire de rayon r.

* L'electron ne peut se trouver que sur des orbites
priviléegiees sans emettre de l'’énergie, on les appelle
« orbites stationnaires ».

21



* Lorsqu’un électron passe d'un niveau a un
autre il émet ou absorbe de l’énergie :

AE = hv

* Le moment cinétique de l'électron ne peut
prendre que des valeurs entieres (quantification
du moment cinétique).



h : constante de Planck = 6,626 1034 .s
n : entier naturel

23



3- Aspect quantitatif de 'atome de Bohr.

Le systeme est stable par les deux forces F, et F..

: 1 e’
Force dattraction : F, = X =
4'77,'80 w

: v?

Force centrifuge o Fo=mx—

r

Le systeme est en équilibre si: F, = F,

eZ

x— (1)

4'77:80 r

Cest-a-dire : mv? =

24



Energie totale et rayon de lorbite:

E=E-+E,
1 e? 1
Ona: E, =- x— et E.=-mv?
P 4‘77:80 r 2
e’ 1
Donc : E;=- X — (2)
817:80 r

On saitque: mvr=n %
. n*h®
Dou : mv? = (3)

41°mr?




Les relations (1)et (3) donnent :

80 hZ

Tme?

n* @

ry =

Cest le rayon de lorbite ou circule l'électron, il est
quantifie.

Si on remplace (4) dans (2) on obtient :

me? 1
2

E - - )
T 8¢, 2h?

(5)

L'energie totale de ['électron est donc quantifiée.

26



* Pour n = 1 (l'etat fondamental : l'électron occupe lorbite
de rayon r; et d'énergie E,).
r,=529.101"m = 0,529 A (1A =101m)
E,=-21,78.10%j=-13,6 ev (lev=1,6.10"1%)
* Pour n =2 (Premiere état excité )
E
ry=4r;=2116 A et E,= 71: -3,4 ev
* Pour n=3 (Deuxieme état excité)

E
rs=9r;=4761A et Ej=—=-151ev
9

Définition : L'électron volt est l'‘énergie acquise par un
électron acceléré par une d.d.p de 1 volt.
E=-gv=160210°Xx1=160210%°J=1ev

Donc : lev=1602101)



4- Absorption et émission d’energie.

Un électron ne peut absorber ou libérer de
l'énergie cest a dire rayonner quen passant d'un
niveau (orbite) a un autre.

La quantité d'énergie absorbée ou emise est égale
a la difference d'énergie entre les deux niveaux
(relation de Planck) :

AE = | E; - E;| = hv

E; : état final

E;: état initial

h : C* de Planck

v . frequence de radiation

28



Absorption :

lorsqu’un électron passe d’'un niveau n (orbite
de rayon r,) d un niveau p (p>n) supérieure

(orbite de rayon r,) , il absorbe une radiation de

fréquence v, _, .

— T~ P P

/'_\ .
" o L e
/I}_\ n n

hv



Emission :

Lorsqu'un electron passe d’'un niveau p a un
niveau n (p>n), il émet une radiation de fréequence

p-n’

Emission

n" N V‘\ d’énergie



I1l/ SPECTRE D'EMISSION DE LATOME D'HYDROGENE.

L'énergie emise ou absorbée par un électron est :
AE=|E,-E,|=hv  p>n

4
me 1 1 hC
AE= 8¢cg °h° (n2 i pz) or  hv= 2
1 me? 1 1 1 1 1
— = = - — =R — - —
P g BEOZhBC('nz pz) G H (nz pz)
R. = —™  _ Ctede Rydber
avec Ry = 820 7h3C e Rydbperg.

R, = 109677 cm, cette valeur est en bonne accord avec
lexpérience.

Cette relation permet de calculer les difféerentes
longueurs donde. En géeneéral, on trouve plusieurs series de
spectre selon l'état ou se trouve l'électron.
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|

ult Pfund

| Bracket

Paschen

L]

‘ Balmer

Lyman

Série de Lyman n=1 et p>1
Série de Balmer n=2 et p>2
Série de Paschen n=3 et p>3
Série de Bracket n=4 et p>4
Série de Pfund n=5 et p>5



IV/ GENERALISATION AUX IONS HYDROGENOIDES.

Les hydrogenoides sont des ions qui possedent un
seul electron et Z protons.

A ZIx(z-1)+
Exemple : He (Z=2) He* (1e et Zp)
Li (Z=3) > Li#* (1e et 3p)

He* et Li°* sont des ions hydrogénoides. Leurs
energie totale s'ecrit :
me4 ZZ ZZ

E.=- . Dou E.-=E, . —
T 8802h2 12 ou T~ E;g n?

Avec E,= -13,6 ev, l'énergie de l'atome d’hydrogene a
l'état fondamental

33



Le rayon d'une orbite de rang n dun ion
hydrogenoide est :

go h* 2 ; n’
r= S . o dou r=r;.—
mme Z Z

Avec r;=0,53 A étant le rayon de latome
d’'hydrogene a l'etat fondamental.

-1 72 me ( 1 1 )
2-797% 8e,2n3¢c ' n? T p?
1 , 1 1 .

T Z‘ R, (F - ?) Relation de RITZ

34



V/ ENERGIE D'IONISATION.

Cest 'energle necessaire pour ramener l'électron
de son etat fondamental vers linfinie, cest-a-dire
arracher un électron a l'atome.

H —— H*+1e
Cest l'ionisation de ['atome d'hydrogene.

Donc : AE=E_-E,=136ev (E_=0)

©0

35



Conclusion:

Le modele de BOHR a permis une tres bonne
interprétation du spectre d'émission de latome
d'hydrogene. Mais ce modele était incapable
dexpliquer le spectre des atomes a plusieurs
electrons. Dou la nécessité d’'un nouveau modele.



I/ PROBABILITE ET DENSITE DE PROBABILITE.

En mécanique classique (Théorie de Bohr), ['étude
du mouvement d'un électron consiste a chercher avec
précision sa trajectoire. Tandis qu'en mecanique

quantigue on parle en terme de : Probabilité de

présence de |'électron dans une certaine région de
I'espace entourant le noyau.

37



noyau

électron)




L'electron est caracterise par:
- son éetat énergétique
- sa probabillite de présence a un endroit

donne )
Probabilité de présence

On définit la probabilité de presence de l'électron dans
['element de volume dV autour du point M par :

dP =y ‘dV

La fonction d'onde W doit satisfaire la condition de
normalisation :
La probabillité de trouver l'électron dans tout lespace =1

y PV =1

espace

On dit que la fonction d'onde est normée.



Ainsi, la notion classique de position est remplacee par la
notion de :

Densite de probabilite de présence

dP

2
— V ‘ : densite volumique de probabilite de presence
av ou densite électronique.

40




IlI- LEQUATION DE SCHRODINGER.
1- Cas général.

Cette equation represente la relation fondamentale
de la mecanique quantique, elle s’écrit :

Ho= E@ ou AY=Ey

H : est appelé operateur Hamiltonien du systéme.

@ ou Y: fonction donde, fonction propre du H

E : énergie totale de ['électron, valeur propre de H
Resoudre l'équation de Schrédinger consiste a
déetermine les fonctions Y.

41



2- Application a l'atome d’hydrogene .

On rappelle que nous traitons latome
d'hydrogene constitue d'un e qui gravite autour
d’un noyau lourd suppose fixe.

Les densités de probabilité | ¥|* pour latome
d’hydrogene ne dependent pas du temps.

Le potentiel ne déepend que de r, il est préeferable
de représenter ¥ en coordonnées spheriques.

42



P X r 0< r<oo
M 1Y 186 0<0<m
|
6 : L Z L@ 0<p=<2n
™ | y
’ y X = rsinB cosep
Y = rsin@ sinp
Z =r cos6

dv =dx dydz = r?sin@ dr db do



Dans ces conditions, lexpression d'une fonction donde
W(r,06,p) peut étre mise sous la forme :

W (,6,0)= R(r) x ©(6) x A(p)

R(r) : est une fonction radiale qui nous donne l'énergie de
la fonction.

© (6) x @ (): est une fonction angulaire qui nous donne la
forme de la fonction.

la resolution des fonctions R(r) ©(6) et B(p) néecessite
d'introduire des hombres entiers :



R(r) necessite l'introduction de n et [ (les 2 premiers
nombres quantiques).

©(8) nécessite l'introduction de [ et m.
@(¢p) nécessite l'introduction de m.

Donc la fonction donde s'écrit sous la forme :

LIJn,I,m(r'e'(P) = Rn,l(r) eI,m(e) m ((P)

Les entiers n, | et m sont appelés nombres
qguantiques.



I1l- LES NOMBRES QUANTIQUES.
1- Le nombre quantique principal n.

n est un entiers positif (n 21 ) . Il definit l'énergie
de latome :
me* 1 1
E =- Sesh? 2 -13,6 — (ev)
n donne une idée du volume de lespace dans
lequel l'electron se meut. Ce volume est dautant plus
grand que n est grand. Il définit donc la couche ou

l'electron se deéplace.

Niveau de couche

46



2- Le nombre quantique secondaire ou azimutal [ :

[ est le nombre quantique secondaire ou
azimutal, il prend toutes les valeurs comprises entre 0
et n-1.

0<l<n-1

[ definit la notion de sous couche et détermine la
géometrie des orbitales atomiques.
A chaque valeur de [, on lul fait correspondre une
fonction d'onde que lon désigne par une lettre.

Orbitale atomique

47



3- Le nombre quantique magnetique m.

m est le nombre magnétique, il definit la case
quantique. m prend toutes les valeurs comprises entre —l
et +1.

-l=smz<l
Il y a 2l+1 valeurs de m, donc 2l+1 orbitales.

Chaque orbitale atomique est donc caractérisée par une
combinaison des trols nombres quantiques n, [ et m.

48



4- Le nombre quantique de spin :

Pour décrire totalement l'électron d'un atome,
(l faut lut attribuer un quatrieme nombre quantique
(noté s) lie a la rotation autour de lui-méme. Ce

1

nombre ne peut prendre que deux valeurs iE :

s=-1/2

s=1/2

49



Conclusion :

L'etat de lelectron cest-a-dire son niveau
energetique est caracterisé par quatre nombres
quantiques n, [, m, et s. Pour n donnée on aura
donc n sous couches, n” orbitales et 2n* électrons
au maximum.



Il - LES ORBITALES ATOMIQUES : O.A.

Une fonction donde déepend des nombres quantiques n, [, m,

elle est notee L,U nilm:-

La fonction L,U n | m— solution de l'équation de Schrédinger,

permet de calculer la probabilitée de présence de ['électron
dans un certain volume a la distance r du noyau.

2
y n,l,m mesure la densite electronique dans un volume donne

de lespace. La forme de cette region de lespace decrite par
l'électron est appelée :OI bitale a tomiq ue

51



Exemple : Les expressions analytiques de quelques fonctions,
dans le cas des hydrogénoides.

couche n I m O. A.
K 1 0 0 1s, Y00 0U Y,
L 2 0 0 2S, Y00 OU P,
2 1 0 2p,, Y, 0u Lpzpz
2 1 1 2p,, W15 0U Yy,
2 1 -1 2p, Yy 0u Yy,
M 3 0 0 3s, Y3pp OU Y5,
3 1 0 3p, Wspou s,
3 |1 { 1 3p, W35 0U Y3,
3 1 -1 3py P34 0U L/J3py
3 2 0 3dxy
3 2 1 3dxz
3 12 1-1 3dyz
3 2 2 3dx?-y?
3 L2 -2 3dz?




1) Description de lorbitale « s »
La condition (=0 impligue m=0
Ces fonctions donde s'ecrivent : ,, 5 o OU Y,
Pour les orbitales s, la densité de probabilité de présence yde
'electron a la surface d’'une sphere de rayon r est la méme
dans toutes les directions de lespace, matis elle varie avec r.

Lorbitale est dite de symétrie spherique.

Le signe + indiqué a l'interieur
de la sphere est le signe de la
Fonction donde (,U 1s

Orbitale "1s"

53



2) Description des orbitales « p »
Les orbitales p (I=1) peuvent étre représentées par deux lobes d
peu pres spheriques, accolées, ayant pour axes de symetrie les
axes x, y et z du triedre de réféerence.

On les appelle donc « 1P, », « npy »et« 1P, » (nd2)

Z
'y

Z Z
4
- / o~
>y — ¥ + >y
Q
X I X

2p, 2p, 2p,

“ v
~

m,=0 m=+1
Remarque : le signe + ou — indiqué dans chaque lobe est le
signe de .
Plan nodal : Les orbitales p possedent un "plan nodal", dans
lequel la probabilité de trouver l'électron est nulle.

X
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3) Description des orbitales « d »
[=2P m=-2-1,0 1,2 (n®3)

Orbitales d, fonctions angulaires Y (0, ¢)

z z y
% A % }. %v x I y
b &
dzx d}_z d:‘:}‘ 7

2 2
dx .y
Fig. 33 : représentation des fonctions angulaires des orbitales d

-

d:




CHAPITRE IV: LES ATOMES POLYELECTRONIQUES

I/ CONFIGURATIONS ELECTRONIQUE DES ATOMES.

La configuration électronique d'un atome est la repartition
de Z électrons de latome dans un état fondamental sur les
orbitales atomiques. Latome est constitué de plusieurs
niveaux energetiques deéfinies par les nombres quantiques n,
[, m. Chaque orbitale atomique est représentée par une case
quantique, elle peut alors contenir :

0 electron : cest une lacune électronique.
1 electron : cest un électron célibataire.

2 electrons : clest un doublet (ou paire).

56



Une orbitale est deéfinie par les trois nombres n, |,
et m. Il est commode de représenter les orbitales a
aide des cases quantiques.

ns ]
np
nd
nf

Dans chaque sous couche definie par la valeur de
[, le nombre dorbitale est egal au nombre de valeurs
possible de m.

(=0, m=20 - 1 orbitale s
(=1, m=-1,01 - 3 orbitales p
(=2 m=-2-1,01, 2 - 5 orbitales d

(=3, m=-3-2-1,0 1,2 3 = 7 orbitales f

57



Le remplissage des orbitales atomiques
seffectue a laide des quatre regles generales.

1- Principe d'exclusion de PAULI.

Dans un atome, deux électrons ne peuvent pas
avoir leurs quatre nombres quantiques identiques. Si
deux électrons d'un atome occupent la méme
orbitale (méme valeur de n, || et m), ils different
forcement par le nombre quantique de spin.

58



Exemple :
251 le- célibataire

,l s=-§)

N | =

222 L] ze- appariés (|s =
(1)(2)

(1) n=2 (=0 m=20 s:%
2) n=2 (=0 m=0 S = -

Pour une couche n, le nombre de cases est n? et le

nombre d'électrons est 2n°. Une case quantique ne peut
contenir au maximum que deux électrons de spins

opposes



2- Principe de stabilite. Regle de KLECHOVSKI.

e Les electrons occupent les orbitales atomiques les
plus stables cest a dire celles de plus basse
energie.

e lordre des énergies croissantes est lordre des
valeurs croissantes de la somme (n+|).

e Si deux sous couches correspondent a la meme
valeur de (n+1), la sous couche avec la plus petite
valeur de n a l'énergie la plus basse.

e les orbitales d'une méme sous couche ont la
meme energlie.

60



= I A - SRR - R A S il

'{rep névsentatmﬁ mnémeteehmque}

On écrit les diverses couches et sous.couches
dans un tableau, chaque ligne correspondant a

une valeurde n.

Le remplissage se fait selon les diagonales.

Le nombre placé en exposant est le nombre maximal
d'électrons que peut contenir la sous-couche
comrespondante :soit2.(21+1)=41+2
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3- Regle de HUND.

Les electrons se placent d'abords a raison de un
par case, et ne sapparient en doublet que s’ils sont
plus nombreux que les cases. Les eélectrons
célibataires doivent etre maximal dans une meme
sous couche.

Exemple : 2p°

A Ty 1

Correcte Faux
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4- Exemples et exceptions.

Li Z=3 1s°2s!

F Z=9 1s°2s°2p°

K  Z=19 1s° 2s° 2p® 3s° 3p® 4sl

Sb  Z=51 1s° 2s° 2p® 3s° 3pb 3d194s° 4pb 4410 552 5p3

Il existe des exceptions ou ces regles ne sont pas
respectees, en raison essentiellement du voisinage en
energie des niveaux 4s 3d et 5s 4d.
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Cr Z=24  1s°2s°2p® 3s° 3p®4s?3d* (faux)
1s° 252 2pb 3s? 3pb 3d°4s! (correcte)

Cu Z=29  1s°2s°2p®3s?3p°4s?3d°  (faux)
1s5°2s° 2pb 3s? 3pb 3d194s! (correcte)

Cette irreqularité est due au fait que l'atome
gagne en stabilite lorsque la sous couche d est a
moitié remplie ou totalement remplie.



Il/ LA CLASSIFICATION PERIODIQUE DES ELEMENTS

Les elements chimiques sont classes dans un tableau
peériodique (tableau de Mendeleiev), constitue de
lignes et de colonnes. Ils sont ranges de gauche a
droite dans le tableau par ordre croissant de leur
numero atomique Z.
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Le tableau periodique contient 116 elements. Il
est separé en quatre blocs S, P, D et F.

Les elements d'une méme ligne horizontale du
tableau périodique constituent une période.

Les eélements d'une meme colonne ayant la
meme configuration électronique de la couche
externe constituent une famille ou groupe.



D

adno.lg

Période
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Les eélements chimiques ne sont pas
entierement differents les uns des autres, Il existe
des analogies entre les propriétés de certains
dentre eux.

Les propriéetes physiques et chimiques d'un
element decoulent de la configuration électronique
de la couche externe de cet element.



PERIODE

~  TABLEAU PERIODIQUE DES ELEMENTS ...

1 1.0079 2 40028
1 H NUMERO DU GROUPE NUMERO DU GROUPE He
HYDROGENE| 2 A RBCOMMANDST@*S DELMQC ct/mﬂcu.nmaamc& 13 HIA 14 VA 15 VA 16 VIA 17 VIIA| HELUM
3 6e4t|4 00122 13 WA 5 410811|6 12017 14007|8 415900|9 18908|10 20,180
. NOMBRE ATOMIQUE—1{ 5 10,811 }— MASSE ATOMTQUE RELATIVE (1)
2| Li | Be B| C|N|O]| F |Ne
LITHIUM | BERYLLIUM s‘m:uou.——B BORE | cARBONE | Azote | oxveene | Fuuom NEON
11 22,990 |12 24.305 BORE —{— NOM DE L'ELEMENT 13 2608214 28,086 |15 30.074 |16 32,065 |17 3545318 30048

3| Na | Mg Al | Si | P | S | Cl|Ar

—— ViiB ——
soDium |MachEsiM|3  lIB 4 IVBS VB 6 VIB 7 VIB 8 9 10 11 1B 12 |IB| ALUMINIUM | SILICIUM | PHOSPHORE | SOUFRE | CHLORE
19 39.098 |20 40.078 | 21 44.956 | 22 47.867 | 23 50942 | 24 51.996 | 25 54.938 | 26 55.845| 27 53.933 | 28 58.603 [ 29 6354630 653931 68.723 {32 726433 74.922|34 7895(35 79.904|36 8380

4 K |Ca|Sc | Ti|V |CriMn|Fe|Co| Ni|Cu|Zn|Ga|[Ge| As| Se | Br | Kr

POTASSIUM | CALCIUM | SCANDIUM TITANE VANADILIM CHROME | MANGAMNESE| FER COBALT MNICKEL CUIVRE ZINC GALLIUM | GERMANIUM| ARSENIC SELENIUM BROME
37 85468 |38 87.52 |39 £8.006 |40 91,224 |41 02806 |42 05.84 |43  (98)| 44 101.07| 45 102.91| 46 106,42 |47 107.87 |48 11241|49 114.82| 50 118.71| 51 121,76 |52 127.60| 53 1260054 131.28

5 Rb| Sr|{ Y |Zr [ Nb|Mo| Tec |Ru | Rh | Pd |Ag |Cd| In |[Sn | Sb | Te | I | Xe

RUBIOIUM | STRONTIUM | YTTRIUM | ZIRCONIUM | NIOBIUM | MOLYBDENE | TECHNETIUM| RUTHENIUM | RHODIUM | PALLADIUM | ARGENT CADMIUM INDILM ETAIN ANTIMOINE | TELLURE IODE XENON
55 1328156 137.33| 4771 |72 178.48 (73 180.85| 74 183.84|75 186.21(76 190.23)|77 192.22(78 195.08|79 196,67 80 200.50 (81 204.38| 82 207.2 |83 208.08 (84 (200)|85 (210)( 86 (222)

6/ Cs | Ba |Lalu Hf | Ta | W [ Re (Os | Ir | Pt | Au|Hg| Tl | Pb | Bi | Po | At | Rn

bl

CESIUM | BARYUM HAFNIUM | TANTALE |TUNGSTENE| ReENwM | osmium | ImDiuM | PLATINE OR__ | MERCURE | THALLUM | PLOME | BISMUTH | POLONIM | ASTATE | RADON
87 (223)(88 (226)| gg.jo3 (104 (261)[105 (262) 106 (266)( 107 (264) [108 (277)| 109 (268)| 110 (281)| 111 (272)| 112 (285) 114 (289)
7| Fr | Ra |AcLr| RT | Db | Sg | Bh | Hs | M¢ | Uun|Unu|Uub Uugq
FRANGIUM | RADIUM Actialios m&q DUBNIUM |SEABORGIUM| BOHREUM | HASSIUM | MEITNERIUM] UNUNNILIUM] UNUNUNIUM | UNUNSIUM LNUNCLLADE

Lanthanides
57 138.91| 58 140,12| 59 140.81| 60 14424 |61 (145)| 62 150.36 | 63 151,86 | 64 157,25 |65 158.93| 66 162.50 | 67 184.83 | 68 187.26 |69 168.83 |70 173.04 | T1 174,87

L e sricse it a6 | La [ Ce | Pr | Nd ([Pm | Sm | Eu (Gd | Tb | Dy | Ho | Er | Tm | Yb | Lu

m‘m”mhm.“““"‘m:: Lawthane | cérum | prastoonie | NEooYME [PromETrM| sAMARIUM | EuRoPiuM |capoLmiun] TERBM [ovsprosim| Houurum | eremm | Truuw | yrrereiow | Luterum

Fisctopa de M&lémant ayant In durda de vie la
plus grands. Actinides
Toutelois, pour les rols éléments Th, Pa &t U 89 (227)
qui onl une composilion isotopique terresire

90 232.04 |91 231.04| 92 238.03|93 (237)|94 (244)| 95 (243)|96 (247)|97 (247)|98 (251)({99 (252)| 100 (257)|101 (258)|102 {259)|103 (262)

7f/Ac | Th ([ Pa| U |Np|Pu |Am|Cm| Bk | Cf | Es | Fm | Md | No | Lr

ACTINUM | THORIUM |PROTACTINKAM| URANIUM | NEPTUNIUM | PLUTONIUM | AMERICIUM |  CURIUM | BERKELIUM |CALIFORNIUM|EINSTEINIUM] FERMIUM |MENDELEVIUM| NOBELIUM {LAWRENCILM




1- Les périodes.

Une période correspond a une valeur fixe du nombre
quantique n.

Exemple. pn=3 —— 3¢mepgriode

Na(mg | L | | [ [ | | | JASI[P S [CllAr
| | |
3st 3s°3p? 3s°3p®

La premiere période contient deux élements,
la seconde periode en contient huit, tout comme la
troisieme. Cependant la quatrieme est la cinquieme
en contiennent dix-huit et enfin la sixieme et la
septieme en contiennent trente-deux.
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Tous les elements d'une méme période n, ont
meme configuration du ceeur.

Exemple:

Al Z=13 1s°2s° 2p° 3s? 3pl [Ne] 3s23p1

1s° 25 2p°= [Ne] = configuration du Ne
3s? 3p! = couche de valence

P Z =15 1s°2s° 2p® 35 3p3 [Ne] 3s°3p3



2- Les groupes (ou familles).

Chaque colonne du tableau periodique contient
un groupe d’elements qui possedent des couches de
valences identiques, donc méme configuration
electronique externe.

Exemple:  Groupel,: H, Li Na, K, ...

Ho o It

i o 1224

Na : 1s? 252 2pb 3s!

1K o 15?2 252 2pb 352 3p® 45!
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3- Les principales familles du tableau périodique.

e Famille des alcalins : Groupe |, (sauf l'hydrogene).
Leurs configurations électroniques externes sont de type
nst.

o Famille des alcalino-terreux : Groupe I,
Leurs configurations électroniques externes sont de type
ns?.

o famille des halogenes : Groupe VIl ,
Leurs configurations électroniques externes sont de type
ns’np-.
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e famille des gaz rares : Groupe VI, ou 0.
Leurs configurations électroniques sont de type ns’np®.

o Famille des élements de transitions : Bloc D.

Ce sont des elements qui possedent les orbitales d
incompletement  remplis.  Leurs  configurations
electroniques sont de type:

ns?(n-1)d* avec 0<x< 10
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e Elements des triades.

Ces élements constituent le groupe VIII. On
distingue trois types de triades :Triade du Fer (Fe,
Co et Ni), Triade du palladium (Ru, Rh et Pb) et
Triade du Platine (Os, Ir et Pt).

o Eléements des terres rares.

Ces elements possedent les orbitales f en cours de
remplissage. Les eléments qui correspondent au
remplissage de lorbitale 4f, sont les lanthanides.
Ceux qui correspondent au remplissage de lorbitale
5f appeles les actinides.



B Métaux alcalins (] Métalloides

L] Mét. alcalino-terreux || Non-métaux | He |
Be| Bhme e [e]eN]o] F [ne

L] Métaux de transition [ Inconnu R
Mg ] Métaux Al|Si||P|S|ClI|Ar
ca||sc|Ti| v | cr [Mn| Fe [Co| NiCu|2n| Ga Ge | As | Se B¢ | Kr|
&ﬁﬂmmﬂmmmmww@%nrx
ga | |Lul | Ta] w| Re] 0s] ir | Pt |au|Hg| 11 [Pb] &i [P0 At R0
) I s ool

ﬂUUMM@ Gd|To| Dy [Ho

™. nL i
B 1 ] -
| ’( = 'HHIH | .: “ I. .v: ' '
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II- LES PROPRIETES DES ELEMENTS.

1- Les ions.

Ce sont des atomes qui ont perdu ou gagné des
electrons. Un atome ayant perdu des électrons donne
un ion positif appelé cation et un atome ayant gagnée
des électrons donne un ion négatif appelé anion.

Exemple:

*Na (Z=11) 1s°2s°2p®3sl Na* (10 e-) 1s? 2s° 2p°
Nag—— Na* + le-
*F (Z=9) 1s° 2s° 2p° F (10e-) 1s°2s°2p°

F + le- —— F
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2- Le rayon atomique.

Un rayon atomique ne peut étre défini que si l'atome
est engage dans une liaison chimique. Le rayon
atomique dépend donc de la nature de la liaison. Un
meéme atome peut avoir donc plusieurs rayons.

* Rayon de Van der waals.
Il correspond a la moitie de la distance minimale a

laquelle peuvent sapprocher deux atomes de cet
element quand ils ne se lient pas :

N\
Ib :III
~ 78




e Rayon covalent ou de covalence.

On appelle rayon covalent d'un element la
moitié de la distance entre les noyaux de deux

d Ve Ve o / Ve
atomes —zi de cet éelement, lies dans la molecule
du corps simple correspondant.

Lorsque deux atomes se lient pour former
une molecule, la distance entre leurs noyaux
devient inferieure a la somme de leurs rayons
de Van der waals cest-a-dire d,<d..



Le rayon atomique diminue de gauche d
droite dans une periode de la classification (la
charge nucleaire Ze augmente) et augmente quand
on descend dans un groupe (lorsque les dimensions
de lorbitale de valence augmente).

rx

>

r7 TP




3- Le rayon ionique.

D’une maniere géneérale :
- Les cations sont plus petits que leurs atomes parents :

r; (cation) < r, r(K*) < r(K)
- Les anions sont plus gros que leurs atomes parents :
r; (@anions) > r, r(S%) > r(S)

- Pour les ions ayant la méme configuration (5%, CL,
K*,Ca?*....) si Z augmente r; diminue.

Z(S)=16 et Z(K)=19 donc r(§%) > r(K*)

- A charge égales, le rayon ionique varie dans le méme
sens que le rayon atomique (st Z augmente alors r,
diminue). r(Na) < r(K) donc r(Na*) < r(K*)



4- L'énergie d’ionisation.

Cest l'éenergie minimale qu'll faut fournir
pour arracher un electron a un atome (ou a un ion)
a l'etat gazeux.

M

atome(g) —> M+ + 1e- E;

ion (g) i

Il s‘agit d’'une énergie donnée a l'‘atome donc
E. > 0. On peut avoir les énergies de premiere,
seconde, troisieme ....[onisation correspondant au
depart successif de un, deux, trois...électrons.
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Exemple :
«Energie d'une premiere (onisation.

Na—— Na* + Ie- E,=513ev
K > Kt + le- E,=44ev
«Energie d'une deuxieme (onization.
Na*—— Na?* + le- E,=4729 ev
K+ —— K+ + Ie- E,=3162ev

L'énergie d’ionisation varie en sens inverse
du rayon atomique, cest a dire qu'il augmente de
gauche a droite dans une période et diminue

lorsquon descend un groupe.
E, #

>

E. \ l TP 4,2 ev (Rb) < E; < 25 ev(He)




5- L'affinité électronique.

Laffinite electronique ou l'électroaffinité d'un
atome X est l'énergie mise en jeu pour retourner de
l'ion negative a latome neutre, cest lenthalpie de la
reaction:

X — X + le- (AE > 0)

Exemple :
Cb ——> CCl + le AE = 3,61 ev

Les affinités électroniques les plus elevees sont
celles des halogenes et les plus faibles sont celles des
alcalins.
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6- L'électronegativite.

Cest la tendance d'un element a attirer les
electrons dans un doublet de liaison. Elle est notée .

(-) (+
A [ B AT B
- ,

A : attire les e- donc A est éelectronégatif.
B : donne les e- donc B est électropositif.

L'electronégativite est une grandeur qui n'est pas
mesurable. Il existe plusieurs définitions pour l'évaluer.
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e Echelle de Mulliken.

D'apres Mulliken, l'électronegativite est donnee par :
A+Eil 1

X=( )Xz (AetEenev)
—(A+EI) 6—2 (A et E; en kcal/mole )

A cest ldffinite électronique et E; cest l'énergie
d'ionisation.

Le terme 3—115 ou — permet dajuster cette echelle a

celle de Pauling.

Cette echelle est peu utilisee parce que ldaffinite
electronique de tous les eléements n'est pas connue.



o Echelle de Pauling.

Cest l'echelle la plus utilisée. Pauling a exprime
'electronégativité a partir des proprietes énergetiques
des molécules diatomiques. Sa méthode repose sur la
connaissance de leurs énergies de liaison.

Soit la moléecule diatomique AB, d'apres Pauling on a :

Xa - X = [EAB - (EAA- EBJI/Z ]1/2 E en ev
Xa - X = 0:208[EAB - (EAA- EBB)1/2 ]1/2 E en kcal/mole
Xa - Xg = 0,102[E,; — (Epp Egp)'/? 12 E en kj/mol



En appliqguant cette formule a un grand
nombre de composeés, en choisissant le fluor (atome
le plus électronégatif) comme élement de réference
en lui attribuant la valeur 4, Pauling a établi une
echelle des electronegativites des atomes.

07 < x <4
Exemple :

- X(F)=4, x élevée, donc F est un eléement electronégatif:
F +le- — F
(l capte facilement un électron.

- x(K)=0,8, x faible, donc K est un element electropositif:
k — K+ + le-
il cede facilement un électron.



Conclusion :

Pour la variation de l'électronégativité dans
le tableau périodique il diminue lorsquon descend
un groupe et augmente de gauche a droite dans
une periode. Le fluor est latome le plus
electronéqgatif du tableau periodique.

X7

X\ l TP
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I/ DEFINITIONS
a- La molecule
L'assemblage de deux ou plusieurs atomes est appele

molécule:
A + B - A B

La liaison entre A et B ne pourra se former que si
l'energie de la molecule AB est plus faible que l'énergie des
deux atomes separes.
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b- La liaison covalente

Clest une liaison qui sobtient par mise en commun
des electrons de valence de deux atomes en contact. Les
deux électrons qui forment la liaison se trouvent a mi-
distance de chaque noyau atomique.

AO + @B A 00 B

91



C- La liaison ionique

Lorsque la difference d’électronégativite entre les atomes A

et B est tres importante, les électrons se trouvent attirés par
l'atome le plus électronegatif et la liaison est dite du type
lonique. La différence d'électronegativitée entre A et B doit étre
superieure a 1,6 sur l'echelle de Paulling.

Exemple: MX , M=Na et X=Cl
Na Z=11 1s?2s?2pb 3st
Cl Z=17 1s°2s°2p®3s?3p°

Na Na+ + 1le

Ccl +1e . Cr
Na+ Cl —— Na*Cl
Ax = x (C)—x(Na) =3-09=21>16

92



Il/ THEORIE DE LEWIS
Cette theorie est fondeée sur les principe suivants:

» Seuls les electrons de la couches électronique externe
participent a la formation de la liaison.

Exemple:

C(Z=6) 1s°2s°2p°

Na(Z=11) 1s° 2s° 2p® 3s!
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» Lorsqu’un atome s‘associe pour donner une
molecule il a tendance a saturer sa couche
externe et a prendre la configuration
electronique du gaz rare le plus proche

(ns? np® ) cest la regle de [octet.



» [ly adeux types de liaisons covalentes:

- Liaison covalente normale: chague atome fournit un
electron pour la mise en commun d’un doublet
electronique.

- Liaison covalente dative: L'un des atome, le donneur B,
fournit les 2 électrons de la liaison. Lautre atome A

(accepteur) met en jeu une orbitale atomique de valence
libre.

A.\ °

+ B — - A 2Bou A—B



Cas des molecules diatomiques

e H , H (Z=1) 1s

HO s OH ——— > H:H ou H—H

Simple liaison

e O , O (Z=8) 1s*2s°2p*
S PEENTY,. > 45880, o 0=0
o.. .C.). ”. o .. ou O y
double liaison
e N ,N(@Z=7) 1s°2s*2p°
oNe<——> eN} > INSeNg ou [N=N|

Triple liaison
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» Cas des molecules polyatomiques

-NH3 , N(Z=7)1s?2s?2p3 , H (Z=1)

H<— O\ 0<— Iy > o’
1 H

15l
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- PCl;

P(Z=15)

1s? 252 2p® 352 3p3 EE . 1s?2s22p®3st3p34st
Cl (Z=17) 1s°2s? 2p® 3s?3p°

cli |l

_ N/ _

Cl— P — QI

Cl
La regle de l'octet n'est pas vérifiée: 10 e~ entoure P > 8




Le diagramme de Lewis permet
dexpliquer la formation d'une simple
liaison, double ou triple liaison mais il ne
peut pas nous renseigner sur le type de
liaison ni sur la geométrie de la molecule.



Ill/ LHYBRIDATION

La theorie de l'hybridation permet
dexpliquer la geometrie de certaines
molécules. Elle donne aussi les valeurs des
angles que font entre elles les directions des
liaisons dans une molécule polyatomique.

Dans cette theorie on remplace les O.A par
des O.A hybrides resultant des combinaisons

lineaires des O.A pures.



Soit un élément de la 2¢¢ période du tableau
peériodique, dont les O.A de valence sont: 2s, 2p,,

2p, 2P,

Les quatre O.A hybrides seront donc:

h; =a;s +bp, +cip, + dip,

h, = a,s + byp, + Cp, + dyp,

hs = ass + bsp, + C3p, + d3p,

hy = a8 + byp, + Cp, + dyp,

h;, h,, hyet h,: O.A hybrides équivalentes

a;, b;, c;etd,: coefficients des combinaisons
linéaires



Hybridation sp : diagonale ou linéaire

L'hybridation sp consiste a combiner lineairement une O.A
s et une O.A p pour obtenir deux O.H sp équivalentes et
orientees a 180° l'une de lautre.

Exemple: Be Cl, Be:1s° 2s?

Pour expliquer la divalence de l'atome de Be, il faut passer
par un état excite de l'‘atome:

Be : 1s? 2st 2px! 2py° 2pz°
h; = a;s + byp,
h, = a,s + byp,
La molécule est linéaire, les deux liaisons Be-Cl sont
(dentiques et font un angle de 180° entre elles.

180°

Cl---Be—Cl
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Hybridation sp? : trigonale

L'hybridation sp? consiste a combiner linéairement une O.A s
avec deux O.A p pour obtenir trois O.H sp? équivalentes,
coplanaires et orientées a 120° l'une de lautre.

h; =a;s + bp, + ¢ip,

h, =a,s + byp, + ¢;p,

hy = ass + bsp, + C3p,
Exemple: BF3  B: (Z=5) 1s? 2s? 2p?

Pour expliquer la trivalence de I'atome de bore il faut passer
par un etat excité de I'atome:

1s° 251 2pxt 2py! 2pzY
La molécule est plane. Les trois liaisons B—F sont

identique sur le méme plan et font un angle de 120°
entre elles. F

‘ 120° Nl
B& BAg
F7 O F VoS
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Hybridation sp? : tetragonale

L'hybridation sp3 consiste a combiner une O.A s avec 3 O.A
p pour obtenir trois O.H sp3 équivalentes et oriente a 109°
28" l'une de lautre.

Exemple: CH4 C (Z=6) 15% 25 2p?
Pour expliquer la tétravalence du carbone, il faut passer
par un état excite de l'atome.

1s2 2st 2px! 2py! 2pz?
La moléecule adopte une structure tétraédrique avec le
carbone au centre du polyedre et les hydrogenes aux
sommets. Les 4 liaisons C—H sont identiques et font un
angle de 109° 28" H

1)
‘ -F’A 4

109.5°
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Hybridation sp°d : Bipyramidale

L'hybridation sp3d correspond a la combinaison d'une O.A
s, de trois O.A p et d'une O.A d, en donnant naissance a
cing O.H notées sp3d.

Exemple: PCl.

B
P:oe. 3s2 3p3 3d° EF . - 90°
. 1 3 1 R A— B
P: ... 3st 3p° 3d* E.E - J
B

La molécule PCl: renferme 2 types de liaisons:

- 3 liaisons P—Cl equatoriales faisant entre elles des
angles de 120°.

- 2 liaisons P—Cl situees dans le plan axial faisant entre
elles un angle de 180°.
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Hybridation spd? : octaedrique
Au moyen de l'hybridation sp3d? on explique la

géomeétrie octaedrique des moléecules de formes AX6.Il y

a formation de 6 O.H obtenues par combinaison linéaires
d'une O.As, de 3 O.A p et de deux O.A d.

Exemple: SF,

S e, 3s23p*3d° EF
S e, 3st 3p3 3d° EE
La molécule SF6 renferme 2 types dé

4 liaisons S—F equatoriales faisant entre elles des
angles de 90°.

- 2 liaisons S—F située dans le plan axial faisant entre
elle un angle de 180°.

octahedral




IV/ THEORIE DE GILLESPIE (METHODE VSEPR)

En 1957, le chimiste canadien R.J Gillespie a développé la theorie
appelée VSEPR: Valence Shell Electron Paire Repulsion= Repartition des
paires électroniques de valence autour de l‘atome central

La moleécule est symbolisee par:

A Xn Ep
T~

ATOME CENTRAL “ l DOUBLET ELECTRONIQUE LIBRE
LIGAND

Sachant que les doublets électroniques de la couche de valence se
repoussent entre eux, la geometrie de lensemble sera celle pour
laquelle les repulsions sont minimales, sott, les doublets

electroniques sont les plus eloignés possibles
On peut alors prevoir, a partir d'un schema de Lewis, la geometrie
de la molecule
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b- Géomeétrie

Molécule type AX

Molécule type |Représentation | Géométrie
Molécule linéaire ou
Ax2 D 130’ digonale
X Molécule triangulaire
AX3 420 C‘JA (ou trigonale)
\ plane
109°28’ X
X Molécule tétraédrique
4 X q 1| “| ou tétragonale
x)(
2 90° Molécule bipyramide a
AX5 - X base triangulaire
X—] (Ebipyramide trigonale)
X
AX X 90° Molécule octaédrique
6 X% k_i::’/x (Ebipyramide a base
| X carrée)

Karina HENINT _ ETQMM Annarc

2
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Molécule symbolisée par AXnEp

A est entouré par n + p doublets non équivalents: les
regles précedentes s’appliguentmais les angles idéaux
sont modifiés.

Exemple: Si molécule de type AXz2E2
— (Geometrie équivalente a AXa
—  Angle différent de 109°28’

Du fait gu’'un doublet non liant est plus volumineux gu’un
doublet liant partagé entre 2 atomes.
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c- Présence de paires non liantes

Karine HEDUIT - ETSCO Angers

Exemple | TYPe | n+p Géométrie Représentation
SiH, AXAE 3 = AX. .\loléc:I-t;trim'lgulairc ;’A a>120°
§ acdt - ¢formée -

En H = H

a<120°
AX.E = AX y
NH; ‘ 4 ARy Molécule tétraédrique o> IWZ;Li &
déformée b N
N =107
H,0 AX:E, ‘aX
2 o .
H~J H
=]04.5°
0 o F
SF, AX,E 5 B AX, Molécule bipyramide “<13° :
a base triangulaire | /
déformée ! I
F F
CIF, AX;E, Molécule plane /P—C‘P\ /
(forme T) t
¥
=
XeF, o Molécule linéaire \
AX.E | Xe
(Xe: Z=54) 23 P'/
3
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Exemple Type [ n+p Géométrie Représentation
_ Molécule octaédrique = lf
XeF,t | AXsE 6 = Al déformée \\,'-i-/ ‘
' e /.‘_\
r '
= pyramide a base carrée
XeF, AX,E,

= molécule plan carré




d- Présence de lialsons multiples Molécule symbolisée par AY
On assimile les liaisons multiples a des liaisons simples plus volumineuses:

triple liaison > double liaison > simple liaison

Exemple: POCI, : type AX,Y = Géométrie equivalente a AX,
=+ Angles differents de 109°28'

w1002/

o\
[

IC|—1».
i [ a*
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Merci pour lI'intéret que vous
avez donneé a ce cours.

Bonne chance
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