
 
L2-S4  L3-S6  Licence mention Sciences de la Vie 
parcours Biochimie Moléculaire et Cellulaire 
parcours Chimie et Biologie 
  
Contrôle continu n°1 – Mars 2017 
Unité d’enseignement Liaisons chimiques 
Durée: 45 minutes 
Enseignant référent: Dr Valérie Fritsch 

 
 
L’usage des téléphones portables est interdit pendant toute la durée des épreuves, y compris lors de la 
préparation des épreuves orales. Les appareils doivent impérativement être éteints pendant les 
épreuves. Ils ne peuvent donc pas être utilisés comme chronomètre ou calculatrice. 
L’usage d’une calculatrice est limité à des appareils non programmables ne comportant ni écran 
graphique ni caractères alphanumériques. Le prêt d’une calculatrice à un autre candidat est strictement 
interdit durant l’épreuve. 
  

Dans les réponses, numérotez chaque réponse clairement. 
Il sera tenu compte de la clarté de la copie dans la note finale. 

 
 
Exercice 1 (5 points) 

Pour chaque composé suivant, préciser :  
- les configurations électroniques des atomes 
- la représentation de Lewis de la molécule  
- la géométrie de la molécule (théorie de Gillespie).  

Représenter les doublets non liants (libres) s’il y a lieu. 
a) SH2 

b) O2 

c) IF5 

d) BCl3 

e) XeBr2 
  
Exercice 2 (5 points) 

a) Ecrire la structure de Lewis de l’isothiocyanate de méthyle (CH3NCS). 

b) Donnez l’état d’hybridation des atomes de carbone, d’azote et de soufre de la 
molécule.  

c) Donner un ordre de grandeur des deux angles de valence constitués des 
atomes CNC et NCS observés dans la molécule. 

d) Représenter de manière claire, sur deux dessins séparés, le squelette σ et le 

squelette π de cette molécule.  



Exercice 3 (10 points) 
 
On rappelle la formule qui permet d’obtenir une valeur approchée du rayon 

atomique :  r =
n2

Z *
a0  

où n représente le nombre quantique principal, Z* la charge effective et a0 le 
rayon de l’atome de Bohr (53 picomètres).  

a) Calculer le rayon atomique du néon et le rayon atomique du sodium.  
b) Que peut-on en conclure ? Pourquoi ? 
c) Ecrire les réactions de première et seconde ionisation du néon. 

d) Quelles sont les énergies des ions Ne+ et Ne2+ obtenues en utilisant la 

méthode d’approximation de Slater? Détailler les calculs dans les deux cas. 
e) En déduire l’énergie de seconde ionisation du néon. 

 

 

!

 

Extrait de la classification périodique des éléments 
 



   
L2-S4  L3-S6  Licence mention Sciences de la Vie 
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Contrôle continu n°2 – Avril 2017 
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L’usage d’une calculatrice est limité à des appareils non programmables ne comportant ni écran 
graphique ni caractères alphanumériques. Le prêt d’une calculatrice à un autre candidat est 
strictement interdit durant l’épreuve. L’usage des téléphones portables est interdit pendant toute la 
durée des épreuves.  

Dans les réponses, numérotez chaque réponse clairement.  
Il sera tenu compte de la clarté de la copie dans la note finale. 

   

x

y

z trièdre à utiliser pour tous les exercices !

 
 
Exercice 1 (2 points) 
Décrire comment deux orbitales atomiques p peuvent se recouvrir pour former soit  
deux orbitales moléculaires (OM) de type σ soit deux OM de type π. Les représenter.  
Préciser le caractère liant ou antiliant de chaque orbitale moléculaire formée. 

 
Exercice 2 (4 points) 
 
On considère la molécule de monoxyde d’azote NO.  

a) Donner la structure de Lewis de cette molécule. 
a) On admettra que les OM de cette molécule sont voisines de celles de N2 et se 

classent dans l’ordre suivant : 

(σ2s)(σ2s*)(σz)(πx)(πy)(πx*)(πy*)(σz*) 
i) Donner la configuration électronique fondamentale de NO. Cette molécule 

est-elle paramagnétique ou diamagnétique ? Justifier votre réponse. 
ii) Comment évolue la distance N-O lorsque l’on passe de la molécule 

neutre NO au cation NO+ et à l’anion NO- ? Justifier vos réponses. 
  

Exercice 3 (4 points) 
 
On considère la molécule LiH. Les énergies des orbitales atomiques de Li et H sont 
les  suivantes :  E(1sH) = - 13,6 eV 
   E(1sLi) = - 67,3 eV ; E(2sLi) = - 5,4 eV ; E(2pLi) = - 3,5 eV 

a) D’un point de vue énergétique, quelles sont les orbitales atomiques qui peuvent 
interagir entre elles ? Pourquoi ? 

b) Dans les interactions entre les orbitales atomiques de Li et de H, quelles sont 
celles qui présentent un recouvrement nul. Pourquoi ? Que deviennent ces 
orbitales atomiques dans le diagramme énergétique des orbitales moléculaires ? 

c) Combien d’orbitales présentent alors un recouvrement non nul ? Représenter 
dans ce cas les orbitales moléculaires formées. Préciser si ces orbitales 
moléculaires sont liantes ou antiliantes. 



 
Exercice 4 (10 points) 

 
Etude de la molécule de difluor F2 . 

a) Dessiner les orbitales moléculaires de F2 résultant des interactions entre les 
orbitales atomiques de valence des deux atomes de fluor. On précise que 
l’écart énergétique entre les orbitales 2s et 2p est grand. Pour chaque OM, 
préciser le caractère liant ou antiliant de l’OM. Donner le nom de chaque OM 

(σ, π, σ*ou π*) et préciser les indices g ou u pour chaque OM. 

b) Pour chaque OM, indiquer sur le dessin la présence de plan(s) nodal(aux) s’il y 
a lieu. 

c) Construire le diagramme des niveaux d’énergie des orbitales moléculaires de 

F2. Indiquer l’occupation électronique de chaque OM. Donner la configuration 

électronique fondamentale de F2. On rappelle que les OM se classent dans 

l’ordre énergétique suivant : (σ1s)(σ1s*)(σ2s)(σ2s*)(σz)(πx)(πy)(πx*)(πy*)(σz*) 

d) Calculer l’ordre de liaison de F2 dans son état fondamental. Proposer une 
structure de Lewis en accord avec ce résultat. 

e) Donner la configuration électronique de F2
2+. Cette molécule est-elle 

paramagnétique ou diamagnétique ? Justifier votre réponse. 

f) Calculer l’ordre de liaison de F2
2+. Proposer une structure de Lewis en accord 

avec ce résultat. 

g) Cette molécule est-elle plus stable ou moins stable que F2? Justifier votre 
réponse. 

h) Comment évolue la longueur de la liaison F-F lorsque l’on passe de F2 à F2
2+? 

Justifier votre réponse. 

 
Extrait de la classification périodique des éléments 
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Contrôle continu n°3 – Mai 2017 
Unité d’enseignement Liaisons chimiques 
Durée: 1h30 
Enseignant référent: Dr Valérie Fritsch 

 
 
L’usage des téléphones portables est interdit pendant toute la durée des épreuves, y compris lors de 
la préparation des épreuves orales. Les appareils doivent impérativement être éteints pendant les 
épreuves. Ils ne peuvent donc pas être utilisés comme chronomètre ou calculatrice. 
L’usage d’une calculatrice est limité à des appareils non programmables ne comportant ni écran 
graphique ni caractères alphanumériques. Le prêt d’une calculatrice à un autre candidat est 
strictement interdit durant l’épreuve. 
 

Dans les réponses, numérotez chaque réponse clairement. 
Il sera tenu compte de la clarté de la copie dans la note finale. 

 
Exercice 1 (4 points) 

a) Quelles sont les configurations électroniques de Na et de Na+ ? 

b) Déterminer l’énergie de chacune des deux espèces en utilisant l’approximation de 
Slater. 

c) Rappeler la définition de l’énergie de première ionization. 
d) Calculer l’énergie de première ionisation du sodium.  

 
 
Exercice 2 (2 points)  

Soit l’ion moléculaire HeH- 

On donne les énergies suivantes des orbitales atomiques : 1sH= -13,6 eV et 1sHe= -23,6 eV 

a) Proposer une représentation de Lewis pour cet ion. 
b) Représenter avec soin le diagramme des niveaux énergétiques des orbitales 

atomiques et des orbitales moléculaires de cet ion. Placer les électrons sur les 
différentes orbitales. 

c) Donner l’ordre de liaison de cet ion. Cette espèce est-elle stable ou non ? Justifier 
votre réponse. 

 



Exercice 3 (2 points)   
Soit la molécule de pyrrole : 

HC

HC
C
H

NH

H
C

 
a) Préciser l’état d’hybridation de chaque atome. Quelle sera la géométrie autour de 

chaque atome ? 

b) Sur deux dessins séparés, dessiner soigneusement le squelette σ et le squelette π 

de la molécule en faisant apparaître les recouvrements des orbitales et les électrons 

de valence ou les électrons π (matérialisés par des flèches) pour tous les atomes. 

  
Exercice 4 (6 points) 
 
Soit la molécule CH 

a) Pourquoi cette molécule est-elle appelée un radical ? 
b) Dessiner sa structure de Lewis. 
c) Les coefficients des orbitales atomiques dans les orbitales moléculaires (OM) de la 

molécule CH sont donnés dans la table ci-dessous, les orbitales moléculaires étant 
classées par ordre d’énergie croissante.  

OA OM 

 
 

i) A l’aide du tableau, dessiner ces OM. Préciser le caractère liant, non liant ou 

antiliant de chaque OM. Pourquoi certaines OM s’appellent σ et d’autres π ? 

ii) Construire le diagramme d’énergie des orbitales moléculaires (on donne les 
énergies (en eV) des OA suivantes : 1sC = -288 ; 2sC = -16,6 ; 2pC = -11,3 ; 1sH = -13,6).  
Sur le diagramme, placer les électrons dans les OA et dans les OM. 

iii) Donner la configuration électronique fondamentale de CH. 
iv) Etablir une correspondance entre les OM et la structure de Lewis. 

v) Pourquoi dit-on que CH est un radical π ? 

vi) Lorsque l’on ionise CH, la longueur de la liaison demeure pratiquement inchangée  

(112 pm dans CH et 113 pm dans CH+). Expliquer ce résultat. 



Exercice 5 (6 points) 

On s’intéresse au système π de la molécule de méthylène cyclopropène C4H4 dans lequel 

4 orbitales p sont impliquées ainsi que 4 électrons π.  

 
CH

C

CH

CH2
1

2

3 4

 
 

a) Rappeler la formule générale des déterminants séculaires utilisée pour la 

détermination des énergies des OM du système π. 

b) Enoncer les approximations de Hückel utilisées dans la méthode de Hückel simple. 
c) Ecrire le déterminant séculaire correspondant au méthylène cyclopropène. En 

l’absence de données géométriques expérimentales, on prendra toutes les intégrales β 
égales entre elles.  

On ne développera pas le déterminant ! 
 

d) La résolution de ce déterminant conduit à 4 solutions : 

x1 = + 1 ; x2 =  - 2,17 ; x3 =  - 0,31 ; x4 = + 1,48   avec "

€ 

x =
α − E
β  

i. Déterminer les énergies des OM π de ce système. 

ii. Dessiner le diagramme des niveaux d’énergie des OM π du méthylène 

cyclopropène. On rappelle que les intégrales α et β ont des valeurs négatives. 

iii. Indiquez l’occupation électronique de chaque OM. 

iv. En déduire l’énergie totale du système π du méthylène cyclopropène. 

v. Comparer l’énergie π obtenue à celle de deux molécules d’éthylène isolées. 

vi. En déduire l’énergie de résonance du système conjugué. Que pouvez-vous en 
conclure ? 

!
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