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Avant-propos

Cet ouvrage regroupe les corrigés des exercices réunis dans le manuel de
Chimie des solides, publié chez EDP Sciences. La plupart des sujets propo-
sés présentent un aspect pratique. C’est le cas, en particulier, de la ther-
modynamique, discipline appliquée à la synthèse d’oxydes complexes et aux
équilibres solides-gaz. Notons que, dans ce domaine, nous avons utilisé aussi
bien les joules que les calories, car il existe encore de nombreux diagrammes
d’Ellingham sur les oxydes, nitrures, carbures, exprimés dans cette dernière
unité. Les exercices présentés mettent l’accent sur l’importance fondamentale
de cette matière, de plus en plus négligée.

Nous avons également développé l’étude des propriétés électroniques des
oxydes, aussi bien stœchiométriques que non tœchiométriques. Dans ce der-
nier cas, nous avons insisté sur le rôle des défauts ponctuels et leur influence
sur les propriétés de conduction des solides. Remarquons le rôle important
de la notion de substitution atomique, impliquant soit une modification des
propriétés ioniques, soit une amélioration des propriétés électroniques.

Dans la dernière partie de l’ouvrage, nous développons les notions de trans-
port de matière avec l’étude de la diffusion chimique et des piles à électrolytes
solides et, enfin, nous présentons quelques cas pratiques sur le pouvoir ther-
moélectrique.

D’une manière générale, nous faisons souvent référence au manuel de
Chimie des solides, auquel nous renvoyons le lecteur, pour éviter des démons-
trations ou des discussions déjà développées dans ce livre.

En conclusion, nous pouvons souligner qu’un grand nombre de ces exer-
cices, qui proviennent de résultats expérimentaux issus de la recherche, en
particulier de l’auteur, pourraient servir de thèmes à des manipulations de
travaux pratiques.





Constantes

Vitesse de la lumière c 2,997 925.108 m.s−1

Charge de l’électron e 1,602 177.10−19 C
Constante de Faraday F = e NA 9,6485.104 C.mol−1

Constante de Boltzmann k 1,380 66.10−23 J.K−1

8,6174.10−5 eV.K−1

Constante des gaz parfaits R = k NA 8,314 51 J.K−1.mol−1

Constante de Planck h 6,626 08.10−34 J.s
� = h/2π 1,054 57.10−34 J.s

Nombre d’Avogadro NA 6,022 14.1023 mol−1

Masse de l’électron me 9,109 39.10−31 kg
Permittivité du vide ε0 8,854 19.10−12 J−1.C2.m−1

4πε0 1,112 65.10−10 J−1.C2.m−1





Chapitre 1

Propriétés atomiques
et moléculaires des éléments

• Objectif : Familiariser le lecteur avec des grandeurs atomiques fonda-
mentales, nécessaires à l’étude des solides.

• Prérequis :

1. Électronégativité

2. Transfert de charges

3. Énergie de stabilisation des orbitales moléculaires

4. Champ cristallin

5. Effet Jahn-Teller



2 Chapitre 1 : Propriétés atomiques et moléculaires des éléments

Exercice 1.1. Électronégativité de Pauling
et électronégativité d’Allred et Rochow

Pauling a défini l’électronégativité d’un atome comme une mesure de son
pouvoir d’attirer les électrons à lui.

Allred et Rochow ont proposé de prendre comme mesure absolue de l’élec-
tronégativité d’un atome dans une molécule la force d’attraction électrosta-
tique F s’exerçant entre la charge effective Z∗ de cet atome et un électron
supplémentaire placé dans le groupe de Slater le plus externe. Cet électron
est supposé se situer à une distance r du noyau égale au rayon covalent rcov
de l’atome.

1◦) Tracer la courbe « électronégativité de Pauling χP » en fonction de
Z∗/(rcov)2 pour les atomes suivants, dont on donne la valeur de rcov
(en pm) :

Li(122,5), Be(89), B(80), C(77), N(74), O(74), F(72), Si(117), P(110),
S(104), Cl(99).

Les valeurs de χP sont :

Li(1), Be(1,5), B(2), C(2,5), N(3,05), O(3,5), F(4), Si(1,9), P(2,15),
S(2,06), Cl(3).

2◦) Dire pourquoi la définition de Allred et Rochow est plausible.

Rappelons les règles de Slater liées à l’effet d’écran des électrons de cœur
d’un atome sur les électrons les plus externes.

Dans l’atome d’hydrogène (espèce monoélectronique), l’énergie d’attrac-
tion de l’électron sur une orbitale ne dépend que du nombre quantique prin-
cipal n :

En = −2π2mZ2e4

n2h2

où m et e sont la masse et la charge de l’électron, Z la charge du proton
et h la constante de Planck. Pour un atome polyélectronique, cette relation
est encore valable. Elle indique que les énergies des électrons sont de plus en
plus négatives lorsque la charge nucléaire Z croît (E est proportionnelle à Z2).
Dans ces conditions, il devrait être plus difficile d’ioniser l’atome de lithium,
en expulsant son électron 2s1 que l’atome d’hydrogène, ce qui est contraire
à l’expérience. Ceci montre que l’électron externe du lithium ne subit pas le
pouvoir attractif des trois protons. On en déduit qu’il est soumis à une charge
nucléaire effective Z∗ inférieure à la charge nucléaire réelle, à cause de l’action
d’écrantage des électrons de cœur. Cette charge nucléaire effective Z∗ peut se
mettre sous la forme :

Z∗ = Z − ΣS
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où Z est la charge nucléaire réelle diminuée de la somme des constantes
d’écran S propres à chaque type d’orbitale.

Slater a proposé des règles pour calculer la charge nucléaire effective à
laquelle est soumis un électron dans un atome et que l’on peut résumer ainsi :

– les électrons situés à droite du groupe de l’électron considéré contribuent
pour zéro à l’écrantage de cet électron ;

– tous les autres électrons appartenant au même groupe que cet électron
provoquent chacun un effet d’écran de 0,35 unité de charge nucléaire
(u.c.n.) ;

– si l’électron considéré est un électron s ou p de nombre quantique princi-
pal n, tous les électrons de nombre quantique (n−1) font chacun un effet
d’écran de 0,85 sur cet électron. Tous les électrons de nombre quantique
(n−2), (n−3) font chacun un écrantage de 1 u.c.n ;

– si l’électron considéré est un électron d ou f, tous les électrons situés à
gauche du groupe de cet électron lui font totalement écran (1 u.c.n.).

Ainsi, en prenant comme exemple le scandium Sc (Z = 21) de structure élec-
tronique 1s2 (2s,2p)8(3s,3p)8 3d1 4s2, on peut dire que :

– pour tout électron 1s, l’écrantage provient de l’autre électron 1s qui
contribue pour 0,35, d’où Z∗(1s) = 21 − 0,35 = 20,65 ;

– pour tout électron 2s ou 2p, il y a 2 sources d’écrantage : d’abord les
7 autres électrons 2s et 2p qui contribuent pour 0,35 × 7 = 2,45 u.c.n ;
puis les 2 électrons 1s contribuent pour 2 × 0,85 = 1,7 u.c.n. Il vient
alors : Z∗(2s2p) = 21 − (2,45 + 1,7) = 16,85 u.c.n. ;

– pour chaque électron 3s et 3p, il y a 3 sources d’écrantage : les 7 autres
électrons 3s et 3p qui contribuent pour 2,45 u.c.n., les 8 électrons 2s et
2p qui contribuent pour 8 × 0,85 = 6,8 u.c.n. et les 2 électrons 1s qui
font chacun un écrantage total de 1 u.c.n. On obtient donc : Z∗(3sp) =
21 − (2,45 + 6,8 + 2) = 9,75 ;

– pour l’électron 3d, l’écrantage provient des 18 électrons internes, soit
Z∗(3d) = 21 − 18 ;

– Enfin, pour chaque électron 4s, il y a écrantage par l’autre électron
4s (s = 0,35). Les 9 électrons de nombre quantique n = 3 contribuent
pour 9 × 0,85 = 7,65 u.c.n. et les 10 électrons de nombres quantiques 1
et 2 contribuent pour 10 u.c.n. ; d’où :

Z∗(4s) = 21 − (0,35 + 7,65 + 10) = 3.
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Des calculs de mécanique quantique (méthode du champ autoconsistant) ont
permis d’affiner les résultats concernant les atomes les plus légers. Les résultats
obtenus sont réunis dans le tableau suivant :

Li Be B C N O F Si P S Cl

Z∗ 1,3 1,95 2,4 3,1 3,8 4,45 5,1 4,3 4,9 5,5 6,1

r2cov(pm2) 15 000 7 920 6 400 5 930 5 480 5 480 5 180 13 700 12 100 10 800 9 800

Z∗/r2 0,9 2,4 3,75 5,2 6,9 8,1 9,9 3,1 4,05 5,1 6,2
(×104)

Allred et Rochow ont défini l’électronégativité comme étant la force F exercée
par un atome sur ses électrons de valence s et p :

F = e2Z∗/r2

Ils considèrent la charge nucléaire effective Z∗ calculée à partir des règles de
Slater et prennent comme rayon r, le rayon covalent rcov.

1◦) Si l’on trace la courbe « électronégativité de Pauling χP = f (Z∗/r2) »,
on obtient une droite, qui traduit la proportionnalité de l’électronégativité de
Pauling avec l’électronégativité de Allred et Rochow.

2◦) Ces résultats les ont conduits à proposer la relation suivante (Chimie
des solides, p. 19) :

χAR = 3 590
(Z∗)
r2cov

+ 0,744
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Ils permettent également d’expliquer le comportement périodique des électro-
négativités de Pauling :

– les électronégativités augmentent de gauche à droite car Z∗ croît et les
électrons de valence sont donc plus fortement attirés par le noyau.

– lorsqu’on descend dans les groupes 1 et 2, Z∗ reste souvent constant ; la
faible diminution de χ est due à l’augmentation de la taille de l’atome.
Les électrons de valence sont plus éloignés du noyau et subissent de sa
part une attraction plus faible.



6 Chapitre 1 : Propriétés atomiques et moléculaires des éléments

Exercice 1.2. Transfert de charge dans l’iodure de baryum

Détermination du transfert de charge dans l’iodure de baryum BaI2 par
la méthode de Sanderson (Chimie des solides, p. 20-35) :

1◦) Calculer l’électronégativité intermédiaire 〈χ〉, moyenne géométrique des
électronégativités atomiques après leur égalisation. En déduire la varia-
tion ∆χ = 〈χ〉 − χS de chaque élément après formation de la molécule.

2◦) En déduire ∆χC, variation de χS quand l’élément acquiert une charge
entière (dite charge formelle) et en déduire le transfert de charge entre
atomes dans le solide. Calculer le rayon ionique de Sanderson. On donne
pour chacun des éléments :

χS rC (pm) Paramètre de Sanderson B
Ba 0,78 198 34,8
I 3,84 133 138,4

3◦) Comparer le transfert de charge obtenu avec la valeur trouvée par la
méthode de Mulliken-Jaffé. Données : Ba (a = 2,79 volts, b = 3,93 volts
par électron) et I (a = 10,26 volts, b = 9,38 volts par électron).

1◦) L’approche fondamentale de Sanderson est l’égalisation des électronéga-
tivités de deux éléments M et X lorsqu’ils sont combinés dans une mo-
lécule ou un solide de type MXn. On peut démontrer l’équivalence entre
électronégativité et potentiel chimique électronique, au signe près. Donc,
cette égalisation des électronégativités traduit une tendance du système
à atteindre un état d’équilibre, correspondant à une valeur constante et
uniforme du potentiel chimique électronique.

Dans le cas du dioxyde de baryum, les électronégativités de Sanderson
χS pour ces deux éléments ont pour valeurs respectives χBa = 0,78 et
χI = 3,84. L’électronégativité moyenne a pour expression :

〈χ〉 = 3

√
χBa. χ2I

d’où la valeur 〈χ〉 = 2,26. On obtient donc la variation d’électronégati-
vité pour les deux éléments :

– pour le baryum : ∆χ = 〈χ〉 − χS = 2,26 − 0,78 = 1,48

– pour l’iode : ∆χ = 〈χ〉 − χS = 3,84 − 2,26 = 1,58

2◦) La variation ∆χC de χS quand l’élément acquiert une charge entière a
pour expression ∆χC = 2,08

√
χ, ce qui donne :
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