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Chapitre | : Généralité sur la structure de I’atome

Dans la théorie atomique élaborée par Dalton autditb1$™esiécle, 'atome constitue
la partie indivisible de la matiére. Par des méésoghysiques, on a pu ultérieurement

décomposer I'atome en plusieurs constituants appeiéicules élémentairesqui seront

décrites dans ce chapitre.

|l. Constituants de I'atome

L’'atome est formé d'un noyau chargé positivementoar duquel gravitent des

électrons.
[.1 Electron

C’est une particule élémentaire chargée négativerh&ectron est caractérisé par :

- Samasse g+ 0,911. 16°Kg
- Sacharge électrique e g -e =-1,602. 18° Coulomb (C)
[.2 Noyau

Le noyau est assimilable & une sphére de trée pétiensioni{ = 101* m), le rayon de
I'atome étant de I'ordre de I'Angstrom (1A =-30Dm). Il est constitué essentiellement de

protons et de neutrons.
a- Proton

C’est une particule élémentaire chargée positivéeise charge égale a celle de I'électron.

Le proton est caractérisé par :

- Samasse pF 1,673.16'Kg=1836m
- Sacharge électrique b +e=+1,602. 1t (C)
b- Neutron

C’est une particule matérielle non chargée domdase est sensiblement égale a celle du

proton :

- Oh = 0
- mh=1,675.1G'Kg = mp



c- Remarques importantes

» La masse du proton est 1836 fois la masse detfélecAinsi la masse d’'un atome sera
pratiquement égale a celle de son noyau.

» L’atome étant électriquement neutre (non charg&)aura autant d’électrons (charges
négatives) que de protons (charges positives).

d- Conclusion

L’'atome est constitué d’'un noyau chargé positivem@harge des protons) entouré
d’électrons (charges négatives), le noyau étambdotde deux constituants fondamentaux : le

proton et le neutron appelgscléons

Il. Caractéristiques de I'atome

L’'atome, élément fondamental de la matiére posdedecaractéristiques telles que le numéro

atomique, le nombre de masse, etc...
[I.1. Numéro atomigue ou hombre de charge
a- Définition

Le N° atomique, not&, représente le nombre geotons que contient le noyau d’un
atome. Il désigne également le nombre d’électrofateme ne porte pas de charge électrique.

Pour un atome chargé appelé idrreprésente le nombre de protons.
b- Exemple

Si Z = 8 et 'atome n’est pas chargé, I'atome amttalors 8 protons et 8 électrons. La

charge du noyau sera 8(+e), celle des électroas3¢a¥) —la charge de 'atome =8e - 8e =0
[1.2. Nombre de masse

Le nombre de masse, no#¢ est le nombre de nucléons (protons et neutrons) q

constituent le noyau de I'atome :

A =3 protons + 2 neutrons
comme Z = ) protons
on pose N = neutrons

on aura alors A =Z+N



I1.3. Notation d’'un atome

En général, on représente un atome (= élément ghayX par la notation suivante :

X= symbole de I'élémént chimique
X  ou A = nombre de masse ou nbre de nucléons
Z =nombre de protonsetN=A-Z

Exemple :

Cl = symbole de I'éléemént chimique : Chlore
35 .,- | A=35
5!
Z=17 etN=A-Z=18 neutrons

q=-1 etle nombre délectrons=7Z-q =18

lll. Les isotopes

a- Définition des isotopes (ou nucléides)

On appelle isotopes d’'un méme élément, des atgoiemt le méme numéro atomique

Z et des nombres de magsdifférents.

Les isotopes d’'un méme élément ne difféerent daecgr le nombre de neutrons.

b- Exemple
Elément Isotopes Nbre de masse A N° atomique Z Nbre de neans N
chimique
162C 12 6 6
'C 13C 13 6 7
1§C 14 6 8




Il faut remarquer que les isotopes de I'hydrog@g ont des noms et parfois des

symboles différents.
1H'h d by 2H 2 . JOR 3'_' 3T° .
1H:hydrogen iHou{D:deutérium ;Hou T:tritium
c- Masse atomique d’'un élément:

On appelle masse atomique la masse d’'un atome. assanatomique d’'un élément
chimique est la masse d’'une mole d’atomes, apflési : masse molaire atomique dait

masse de A, atomes.Nay étant le Nombre d’Avogadro égale a 6,02%3ol.

d- Conséquences

Les isotopes d’'un méme élément ont des masses cuemidifférentes. Il est donc
intéressant, pour des applications en chimie, dsaitre la masse atomique de I'élément

considéreé.

Dans la nature les éléments se trouvent sous fofome mélange d’isotopes avec des
pourcentages fixes. La masse atomique d’un éléwtantique est la moyenne des masses

atomiques de ses isotopes multipliées par leurcgdae relative (ou pourcentage).

XM,
M, ==—— avec » X, =100

Mmoy : Masse atomique moyenne de I'élément
Mi : masse de l'isotope i.
Xi : 'abondance relative (massique) ou pourcent@gede l'isotope i dans le mélange

isotopique

Exemple :

Le chlore naturel, ClI, existe sous forme de dezptopes :

°Cl avec m, =34,97g ’Cl avec m, =36,97g
et X, = 754% et X, = 24,6%
754 246
M~ =3497——+3697.—— =3546q9/ mol
o1 =397 0¢ 399 0 9



IV. La cohésion du noyau

Pour mieux définir I'énergie de liaison du noyihest nécessaire de définir tout d’abord

I'unité de masse atomique et le défaut de masse.
IV.1. Unité de masse atomique
a- Définition
On définit 'unité de masse atomique.rf.a) comme le douziéeme de la masse d'un

1
atome de carborféC . lu.m.a = 2~ (masse d'un atome 2C)

Par définition, une mole d’atomes de carbclﬁr@ pése 12g. Or une mole d’atomes de

2C contient NV,, (nombre d’Avogadro) d’atomes. AvelY,, = 6,023. 18° mor™.

Donc IV, atomes de carbonléC pesel2g.

. 1 12
D'ou lu.m.a=—x——0=1660410"*
u.m.a 12XN g=1 g

b- Exemple
La masse d’un proton gw 1,673. 16*g — mp,=1,0073u.m.a

IV.2. Défaut de masse

a- Définition
Le défaut de masse nakén correspond a une libération d’énergie E absorlbédes
] . . Ax
nucléons eux-mémes lors de la formation d’'un nstablez

La masse d’'un noyau est toujours inférieure atarse des masses de nucléons (protons

et neutrons) qui le compose. La différence eséfaut de masseAm = Zmp + Nmn - Moy

b- Exemple
v' La masse du noyau d’atome d’héIiLfrHe est : moy = 4,0026 u.m.a

v' La somme des masses des nucléons qui forment ee esy:



1673107 Loy 167510

— __ =2x10073+ 2x1,0087= 4,03191.m.a
1660410 1660410

2m, +2m, =2x

On voit que : 4,0026 u.m.a =M < 4,0319 u.m.a = 25 2m,

Am =4,0319 - 4,0026 = 0,0293 u.m.a

IV.3. Energie de liaison du noyau

a- Définition
L’énergie de liaison du noyau, noMde, est I'énergie dégagée lors de la formation du

AE A
noyau a partir de ses nucléons ; £ Protons + N neutrons——==———- noyau

Elle représente également I'énergie a fournir agan pour le décomposer en protons

et neutronsAE est donnée pda relation d’Einstein : AE = Am.c?
Am : le défaut de masse C: la vitesse de la lumiere (ou célérit€)= 3. 1¢ m/s
b- Exemple

Calcul de I'énergie de cohésion du noyau de I’atdmgygénelfo.

Données:  m=1,0073 u.m.a 0= Z =8protonset N =8neutront
m» = 1,0087 u.m.a A8y = 15,9905 u.m.a
Donc : Am =8mp + 8mh — Moy = 0,137 u.m.a

Dans le Systeme International (SAE s’exprime en Joule (J) lorsqueAm est en Kg

et C en m/s.
Am =0,137 x 1,6604 1& Kg = 0,227. 16" Kg
C=3.16m/s

Dot AE = 0,227. 167 x (3. 16)2 = 2. 1011J



c- Remarques

Afin de comparer les énergies de cohésion desglineyaux, il est intéressant de

calculer I'énergie deohésion par nucléomAE’ qui est égale a I'énergie de cohésion divisé

par le nombre de nucléoAs

e
A
-11
Dans le noyaulBﬁO AE'= Alf _ 2107 _ 125107

IV.4. Réactions nucléaires et énergies mises emije

Nous avons symbolisé un élément chimiqueZA@ér. On peut aussi étendre cette
notation aux particules élémentaires : Electrgofe (masse négligeable), neutrobln (charge
nulle) et proton fp ou 11H (noyau d’hydrogene).

Dans les réactions nucléaires, ou se forment deelles especes chimiques et parfois

des patrticules élémentaires, Il y a conservatiesm bmbres de charges et des nombres de

masses. La somme des A et des Z sera constanteldaqee nombre.
Exemple: “N+He-/O+H (14+4=17+1) et (7+2=8+1)

Les réactions nucléaires mettent en jeu des @wecghnsidérables. En effet, la formation
d’'un noyau a partir des ses nucléons (protonswgtares), s'accompagne de la libération d’une

grande quantité d’énergie qui est I'énergie dsdia du noyau.

a- Réactions de fission :

C’est la réaction au cours de laquelle il y a ruptde certains noyaux lourds (exemple
I'Uranium) en deux noyaux renfermant un nombre maye nucléons de masses comparables,

libére de I'énergie.
Ce type de réactions se produit dans les réaatectéaires et dans ka bombe atomique.

Exemple : bombardement de I'uranium 235 par lesroes.

8



29325U +01n _>§578r+1;‘;1_a+3§n +AE  Avec Br: Brome et La : Lanthanium

b- Réactions de fusion

Ce type de réactions donne lieu a la réunion d& deyaux légers en un noyau plus lourd
avec libération d’énergie. Elles nécessitent urergda d’activation tres élevee. C’est le type

de réaction qui intervient dans la bombe a hydregénréaction étant amorcée par une tres

haute température (bombe A)

Exemple : I'énergie solaire provient d’'une réactide fusion. Le combustible étant

I'hydrogene et le produit obtenu est I'hélium.

;H+>H - JHe+ Energiesolaire



Chapitre Il : La théorie quantique et I’'atome de Bohr

|. Modéle classique de Rutherford

a- Présentation

Le modéle de Rutherford identifie la structure’d®lme a un systéme planétaire : le noyau
immobile joue le role du soleil et les électronkicdes planétes. Le noyau porte une charge
positiveZe* et la neutralité électrique est assuréeZéatectrons, la cohésion de I'atome étant

assurée par les forces d’attraction électrostatanies le noyau et les électrons.

b- Application du modele a I'atome d’hydrogéne
L’atome H comporte un électron (-e) et un protoe)(eonstituant ainsi un systeme isolé.
Rutherford a supposé que I'électron décrit unettajre circulaire autour du noyau supposé

fixe.

“4

~e(m)

Les lois de la mécanique classique permettent twmilea I'énergie totale(Et) de

I'électron sur cette trajectoire.

Energie totale : Er = Energie cinétique & + Energie potentielle kB

1
> calculde & E :Emv

Me : est la masse de I'électron ¥t; sa vitesse

Sur son orbite, I'électron est soumis a deux forces

v Une force d’attraction électrostatiquél

1 99._ 1 ¢

ATE, r?

F=gy—
TE, T

2

10



&, : est la permittivité du vide et% =9.10 (S.1)
TE

0

2
: = \
v' Une force centrifugd-, : F,=m})y, =m, —

e

r

Les deux forces sont radiales et de sens opposés.|@quilibre de I'électron sur sa trajectoire

se traduit parpf1 =|E,

1 € 2 1 €
BE L Y L
47, 1 r 4rE, mr

1 €
D’ou E=—-—
8, r

» Calcul de I'énergie potentielle &
L’énergie potentielle est due a la position decldfton dans le champ électrique du noyau.

Le potentielV crée par la charge du noyau a une distéinest :

v=—12 ore=vq=-vesg =-L-%
Are, 1 ATE, 1

1 €

Soit I'énergie totale : E, = _8—7780?

c- Insuffisances du modele de Rutherford

+Le modéle atomique proposé par Rutherford ne péaihpas de surmonter une difficulté
radicale : Si le mouvement des électrons autourayau d’un atome est soumis aux lois de la
meécanique et I'électrodynamique classiques, lestréles devraient émettre un rayonnement
continu. Ce rayonnement s’effectue avec perte digaele I'électron qui doit ainsi décrire une

spirale et progressivement tomber sur le noyawqutee se produit jamais.

+Ce modele ne permettait pas non plus d’interpiétapectre d’absorption des atomes.
Pour I'atome d’hydrogéne par exemple, ce modéleqgiré@n spectre contin(Er = f(r)), mais
en fait le spectre de I’hydrogéne est discontipe¢tre de raies) : Dans le domaine de la lumiere

visible (400 nm< A <800 nm ce spectre est composé de 4 raies :

11



Hy HS HpB H <

S 18 VOO SR T

400 nm 500 nm SN0 0 A (nm)

[ Allure du Spectre de ['atome d'Hydrogene |

II. Modele de Bohr pour I'atome d’hydrogene

a- Présentation

En s’inspirant des idées de Rutherford et de lartb@esguanta de Planck, Bohr a fait le
rapprochement entre les discontinuités observées ldsspectre de 'atome d’hydrogéne et la
structure atomique. Il émit deux hypothéses (odytats) que nous énoncerons ainsi :

> Les électrons ne gravitent autour du noyau queusumombre discret d’orbites

privilégiées appeléeQrbites stationnaires: (énergie reste constante dans le temps).

Le mouvement de I'électron sur cette orbite necagagne d’aucun rayonnement.

» Le moment angulaire (ou moment cinétique orbital) de chaque électrenpeut

prendre que certain@aleurs discrétes oguanta : il est guantifié.

b- Application a 'atome d’hydrogéne = atome de Bohr

Bohr a conservé le modele planétaire de Ruthedmaht que I'électron gravite autour du
noyau sur des trajectoires circulaires. Donc lewale I'énergie total&r de I'électron est le

méme dans les deux modéles.

1 ¢

On obtient : E, :_8773 .
0

Ici interviennent les hypotheses ou postulats derBo

» Condition de quantification du moment angulaire (L)

-
\'

-

m
L=rOp=|r0 v:rmvsinE:rmv ’
L=rop=romg=mysin’=rm

12



h nh
Bohr a émis I'hypothése que ce moment cinétique®shultiple de— : L=—

271 21T

Quantification L =myr = ;—h =nh (1) nON’
T

h : constante de Planck = 6,626:3410.s

n: nombre qui permet la quantification du momemétgue de [I'électron, il est appelé

nombre quantigue principal et prend les valeurs : 1, 2, 3,4,...«...

Considérant maintenant I'égalité des deux fotegst|F,|

1 e _ v’
- — =m,— 2)
0 t

Des deux expressions (1) et (2), on Kirgui sera fonction da. Soit :

2
» _(nh 222_n2h2 2 _ n’h?
(1)—>(mevr) =l — | =myvrt = 2 — = 232
2n 4 4n"m r
1 &’ v’ e’
2): .—2=me—:>v2=—
dnm, r r 4nmym  r
n’h® _  &°
222
4n°m;t” 4nmym r
2
goh
D'ou: r, =— 2 xn’
T m_ e

I'n est appelé rayon de l'orbite de Bohr de rAng
[n peut étre mis sous forme de r, =a, xn’

2
goh

2
nm_e

Avec a, = =0,529.10 ’m

ao = 0,529 A représente le rayon deld® orbite de Bohr (n=1)

13



En portant I'expression dg, dans celle de I'énergie totdle, on obtient :

4
m e 1

2, 2 2
8e,h n

E =

n

En dépend d#, doncEn est discontinue et prend des valeurs discretbs estguantifiée.

4
Dans le Systéme International (S.1.) : _mzie‘; =2,18.10"% ]
8eyh

Or leV =1,602. 18°J

1 N 1
D'ou E,=-136x— eV
n

L'état fondamental de I'atome est I'état de plus basse énergie.riespond donc an = 1

et E; =-13,6 eV

Les états excitésorrespondent an > 1

n=2 £ état excité
n=3 2Meétat excité
Pourn - «,E_ - 0 :[I'électron n'appartient plus a I'atome, on obti@lors un ion.

c- Explication du spectre d’émission de I'atome hydrogne

Le spectre de I'atome d’hydrogéne peut étre obpamwécharge électrique dans un tube de

Geissler, tube capillaire contenant de I’hydrogemss faible pression (P = 1ImmHg), et analysé

a l'aide d’'un Spectroscope a prisme.
Le spectre expérimental obtenu est constitué dees (situées respectivement a Nede

410, 434, 486 et 656 nm) dans le domaine du visthds raies forment la série Balmer.
Balmer a montré empiriquement une relation entsenlembres d’'onded) associés aux 4
poe 1 1 1
radiations : 4 = o= R, (22 - 2)

Avec P :un entier qui peut prendre les valeurs 3, 4,& e

Ry : constante de Rydberg

14



En 1908Ritz a généralisé la relation de Balmer a tous les esahpour trouver d’autres séries

de raies :

2 2

1 1 1
formulede Ritz : 6 =— :RH(— ——) avecm >n
n“ m

>

A chaque valeur da correspond une série de raies :

Série N m Région

Lymann 1 2,3,4... u.v

Balmer 2 3,4,5.... Visible

Paschen 3 4,5,6... I.R

Brackett 4 5,6,7... I.R

Pfund 5 6,7,8... I.R
Conclusion:

Nous pouvons dire que le spectre atomique d’émisd® I’hydrogene est un spectre
discontinu de raies. Les caractéristiques expétiaende ce spectre sont exprimées par la loi
deRitz.

Le modele de Bohr, qui tient compte de la quaratifan de I'énergie, permet d’interpréter

ce spectre d’émission d’hydrogéne.

En conséquence, il est possible de démontrer @el®titz a partir de ce modele.

E,

Supposons qu'un électron d'éneréig (E =— ) passe a un état d’énergie moins élduge
m

E, .. . .
= —21), il y aura émission de rayonnement de fréqudnieds que :
n

(E

n

‘Em - En\ =hy avean>n eh»:%

c 1 1 |E1(1 1j
E -E|=h— et ==—(E. -E[) =2 = -
| m n| 1 € P hcq m n|) he\m2 12

15



Si on remplacde; par son expression :

1_,. me"* (1_ 1)

A 8hc

n? e

4
Cette relation s’identifie a la loi de Ritz si oose 'R, = me
8sh’c

La valeur deRy calculée a partir de cette relation Bt = 1,097374. 10m™. Cette
valeur théorique de la constante de Rydberg diffier&a valeur mesurée expérimentalement :
Ry = 1,0967776. 10m™. Cet écart est d( a une hypothése émise par Bokpgsidére que le

noyau est immobile. En effet, c’est le centre devié du systéme noyau-€lectron qui est fixe.

Par conséquent, il suffit de remplacer, dans latim donnanRy, la massame de

I'électron par la masse rédujtedu systéme noyau-€électron pour pouvoir éliminerécatt.

m,M
m, +M

Avec Mg : masse de I'électron 8 : masse du noyau

H m M

d- Diagramme d’énergie

Dans le diagramme d’énergie, la valeur du nombtiean définit la couche d’énergie :

Pour n = 1 (état fondamental)

4

E=_*% - _21810"]

8¢.h?
leV =160210"J
E, =-136eV

Les valeurs d@ supérieures, correspondent aux différents étaisesx

Pourn=2=E, = _1236 =-34eV
Pourn=3=E, :%236 =-15eV
Pourn=4=E, = _136 =-085eV

16



Pour n=« :ladistancer estinfinie et I'électron n’esiplié au noyau, I'atome devient

alors un ion par perte de son électrén. = 0.

Pour différente valeur d@, on aura différentes séries de raies :
Série de Lymann : retour de I'électron d’un étatigxvers I'état fondamental.
Série de Balmer : passage de I'électron des nivBadx. vers le nivean = 2

Série de Paschen, Brackett et Pfund : passagesk@etion respectivement a leurs niveaux
caractéristiques 3, 4 et 5.

Energie (eV')

0.0 Pfund » — e
— L &T 1 W W W n = <

g ' L w4 Brackett i

— Lo P s clvemn n =3
— 3, L Ak R - o= 2

Balmer
—I3.6 Lonooeon n o= 1
.[: VR e I
Séries spectrales de I'atome d’hydrogene
Remarque:

— Tous les atomes ou ions ont des raies d’émisséwactéristiques ce qui permet leur
identification.

— L’énergie d’ionisation (E.I) : énergie nécessauél faut fournir pour arracher un électron
a un atome a I'état gazeux. Elle se traduit pé&malasition : (n=1- n= ) telle que :

Pour I'atome H : Ho H + le

El=E,-E=0-E =+136eV

17



e- Application de la théorie de Bohr aux hydrogénoides

Un ion hydrogénoide est un édifice monoatomique seul électron.
Exemples : 2“He*, ;Li 2

Si Z est le nombre de protons de I'hydrogenoide, lagehdu noyau seraZe et les calculs
faits par Bohr pour I'hydrogene restent valablessda cas de I'ion hydrogenoide a condition

de remplacer la chargee du noyau pat-Ze.

2
On trouve alors : E, =—1362—2 eV
n
n 2 0
r= a"f =0529—- enA

Application :

Etablir pour un atome hydrogenoide les formulesndan:
1) Le rayon de l'orbite de rang n.

2) L’énergie du systeme noyau-électron correspondastta orbite.

Corrigé :
1) Le rayon de l'orbite de rang n.

Systeme:

18



Bilan des forces: Sur I'électron s’exercent deux forae@inéaireset desens opposés

Fe (électrostatique) et Fc (centrifuge due au mmerg).

yd=3 m,.v°
F=——— F.=——pj ' .
(e 471'80I‘2 mres e ; rbite de rayoinfaut que : ‘_‘ )
2 Fe = Cc
ze 5 = A équation ()
Areor r

Selon I'hypothése de Bohr, le moment cinétiquetatlast quantifié : La condition de
quantification du moment cinétiqgue orbital est dampar la relation :
h . .
L=m.v.r= n.z— equation Q)
7T

A partir des expressions (1) et (2), on détermaglkedu rayon de I'orbite de rang m: r

Z¢€

)= =m.v?
@ ATE Y e
(2) = (myv.r)? =n? h—2:> m,.v° =n? L
o A7 ' ArPmr?
, h? Z¢ _ &h® n?
= n°. 5 = = =———
AP mr? ATE,r mefm, Z
. . . n? &o,h?
Cette relation peut étre mise sous la formen: = 8y — Awec: g =2
z m.e’m,

2) L’énergie totale (Er) :

Pour I'atome hydrogene, I'énergie totale de I'deatest donnée par :
1 €

8TE, I

E =-

Dans le cas d’'un ion hydrogéenoide, on doit rempléceharge du noyau par +Ze et
'expression de I'énergietEdevient :
1 2¢
87E, r

_ &N’
me’m,

2

n
E =- —
i z

n

En remplacgant le rayahpar son expression :

_ rrke4 ZZ

En = 8e2h? n?

19



Nous obtenons :
, . . . Z?2
Sion exprime I'énergie en (eV) : E_= -136= (eV)
n

f- Insuffisance de la théorie de Bohr

L'importance de la théorie de Bohr vient de sonaequable succés dans l'interprétation
du spectre atomique d’hydrogéne et des hydrogesoide
Cependant, cette théorie s’est montrée incapaliéedpréter les spectres des atomes a
plusieurs électrons.
De plus, Lorsqu’on place I'atome d’hydrogene exdéihs un champ magnétique, de

nouvelles raies non prévues par la théorie de Bpparaissent sur le spectre.

Pour interpréter ce phénomer@gmmerfeld remplaca les orbites circulaires par des
orbites elliptiques dont un foyer est occupé pardgau de I'atome.
Ceci améne a introduire un nombre quantique sed@nda li€ au nombre quantique

principaln par larelation1 < n-1

Toutefois, le modele dg@ohr-Sommerfeld ne pouvait pas décrire les spectres d’atomes

autres que I'hydrogéne. Ce modele est remplacé par

La théorie fondamentale de la physique atomiquaddée paDe Broglie, Heisenberg
et Schrodinger: Il s’agit du modele quantique de I'atome.
C’est lamécanique quantigueou ondulatoire qui a conduit a la conception digude la

structure atomique.

Chapitre lll : Le concept de I'atome d’aprés la mécanique ondulatoire
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l. Dualité Onde-Corpuscule

Planck et Einstein ont montré que la lumiere prisemune double nature : Nature
ondulatoire et nature corpusculaire.

> L'énergie d'un photon esAE =hvu

» Drapres la relation d’Einstein, I’énergﬁE:mé, équivaut a une massedu photon
etc: vitesse de la lumiere.

On aura alors : mZ=hy=hS ==
A mc

Ou MCest la quantité de mouvement du photon.

La relationA _h : traduit le double aspect dellaniére :
mc

Ondulatoire — A Et corpusculaire— mc

En 1924, Louis De Broglie émit I'hnypothese que eattialité onde-corpuscule devait étre

extensible a la matiere. Il associa a toute pddiem mouvement une radiation de longueur

d’onde A telle que : a=-h_Hh

P \%
A . Exprime I'aspecbndulatoire de lalumiere
m : Exprime l'aspectorpusculaire de lamatiere

M est la masse de la particule\eta vitesse

Cette hypothese purement théorique fat brillamroenfirmée en 1927 par Davisson et Germer

gui observerent pour la premiére fois la diffrantaes électrons.

Exemples :
Calculer les longueurs d’ondgsassociées aux particules suivantes :

1- Particule macroscopique: Balle de tennis de masse : 0,05 Kg et de vite48am/s.

h _ 662610734
mv 005x40

A= = 3310*m

Cette valeur est tres faible et ne correspond areuradiation. Elle n’a aucun sens physique.

2- Particule microscopique: électron de masse : 9,113g et de vitesse : 1f/s.
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h _ 66261073

= 17— =073610""m
mv  911103!x10

A=

Valeur tout a faitmesurableet correspond aux longueurs d’ondes des rayons X.

l.1. Principe d’'incertitude d’Heisenberg

« Il est impossible de connaitre simultanémemtvet précision la position et la vitesse d’'un

corpuscule »

Si on appelleAx : lincertitude sur la position du corpuscule el : l'incertitude sur la

quantité de mouvemeg = mv) , le principe d'Heisenberg se traduit comme :

AXApy 2Hh = L
21

h
27T.m

AX.Av , 2

On remarque que pour les particules lourdeg$t grand), le produit des incertitudesav

tend vers zéro. On retrouve alors les résultata deécanique classique c'est-a-dire la position

et la quantité de mouvement sont déterminés a\é@gson.

Cependant, dans le cas des particules infinimditt(gkectron, proton, neutron) la masaeest

trés faible et le produitx.av , est trés grand et on ne peut plus ignorer les deumes.

X

AxetAv,

|.2. Equation de Schrodinger

En 1926, Schrodinger a formulé I'équation différelfe reliant la fonction d’onde

élf(w,z) et I'énergie E de I'électron. En coordonnées sigtines, I'équation de Schrodinger

s’écrit comme :

_hz
(—2% A+V]¢”(xy,z) =E(xy

ouV etE représentent respectivement les énergies potergigiotale du systeme.
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En considérant 'opératetttamiltonien H défini par :

] —h2
H = A +V
2m

e

La forme générale de I'équation de Schrédingemg’@omme : |:|l,l/ =By

La résolution de I'équation de Schrédinger a momjue celle-ci n'a de solution

physiquement acceptable que pour certaines vatleufénergie appeléealeurs propresde

I'opérateur Hamiltonien H.

A chacune de ces valeurs propres de I'énergie sporalent une ou plusieurs fonctions

(Y appeléegonctions propresde I'operateur H.

Soit en général, 'opérateAr qui agit sur la fonctio/ tels que : A(ﬂ:a(,[/

Avec Appeléefonction propre de I'opérateurA

a Constante multiplicative appelgaleur propre de I'opérateurA

Exemple: Soit y,, =™ et A -9 Alors: At//(x) =
0X

D’ou -0 est la valeur propre de I'operatelr

Il Atome d’Hydrogene en mécanigue quantique

Le systeme étudié se limite a I'interaction engr@iloton et I'électron situés I'un de l'autre

) -1 €
estdonnée par V), = ——.—

a une distance. son énergie potentiell .
dre, r

(r)

L’équation de Schrédinger pour I'atome hydrogene@rrdonnées cartésiennes s’écrit alors :

-h? e’ _
(Zme A- 477E‘Orjw(”'z) =EY,,,
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Comme _Energie potentielle ne dépend que de i plas avantageux d’exprimer cette

équation en coordonnees sphériquas g, ¢) .

]

2. M(; 6, ¢)
0 You (x, y, z)

-
-
-
-

-
-

‘s

X o T—— L

m(x, y. O)

Le proton est placé a l'origine du référentiel'&elctron au poinM de coordonnées :

X = r.sinB.cosp rO[0,0]

y = r.sind.sin@ 0 O0[0,m]

z = r.co® e O[O0, 2n]

rP=x2+y+2 dV = dxdydz = P.sing.de.dq.dr

La résolution de I'équation de Schrodinger en coonées sphériques nous donne une

fonctiony (r, 8, ¢) sous forme du produit de deux termes indépendants :

Wiy (16,9 =R, (r).Y,, (6:9)

R” (r) : Partie radiale de la fonction d’onde qui dépend des nombres igzen etl et qui

définit la taille ou la dimension de l'orbitale at@ue.

Y, (6,9) : Partie angulaire de la fonction d’onde qui dépend des nombres imzex| etm

et qui nous renseigne sur la forme géométriquédeaithle atomique.

Y, (6,), peut étre & son tour séparée en deux terifes (6,9) =0, (6).®,_ ()

On écritalors : ., (r,6,4) =R, (r).0, (6).®_(9)

A chaque fonction d’onde sont associés les nomtnes et m appelés nombres quantiques.
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II. Nombres quantiques

a- Nombre quantique principal : n
C’est un entier positif, il prend les valeurs 13,2, ... « .

A chaque valeur da correspond umiveau d’énergie ou couche guantiguecaractérisé par

une lettre :

n=1 niveau ou couchK
n=2 niveau ou couchk
n=3 niveau ou couchi¥l

b- Nombre quantique secondaire ou azimutal
C’est un entier positif ou nul. Ponrdonné] prend les valeurs comprises erté&roetn-1 :
O<l<n-1 : Donc poum donné] prendn valeurs.

A chague valeur dkcorrespond unsous-couchgou sous-niveau) a laquelle on associe une

lettre :

=0 sous-couchs (sharp)

|I=1 sous-couch@ (pricipal)

=2  sous-couchd (diffuse)

=3  sous-couché (fundamental)

| : définie laforme ou lagéométriedu domaine de I'espace ol I'électron est en moavim
autour du noyau de I'atome.

c- Nombre quantique magnétique :m;
C’est un entier négatif, nul ou positif.

Pourl donném, prend les valeurs comprises enfret+| .
-l<m<+ Soit (21 + 1) valeurs.

Le nombram, définit unecase quantique Il détermine la direction et I'orientation du daime

ou I'électron est en mouvement.

Exemple :
Pourl =1 miprend les valeurs : -1,0, +1

25



m, = -1—> Case quantique p, (orientation suivant Ox)
=1 m,= 0 —— case quantique,p (orientation suivant Oz)

m = +1—> case quantique,p (orientation suivant Oy)

Remarque importante : Nomenclature des O.A.

On désigne un®.A. par la valeur du nombre quantiglleaccompagnée par une lettre
minuscule reliée a la valeur du nombre quantiqeerssairel .

On aura doncns(1=0), np (I=1), nd (I=2), nf (I=3)

La valeur du nombre quantique magnétiddeest spécifiée en indice et nous renseigne sur
I'orientation de l'orbitale.

A chaque étafn,l,m)) du systéme caractérise une O.A. donnée et comdspaine fonction

donded, ., (r,6,9)

i ((,0,0) estaussi appeld@.A, elle définit la distribution spatiale de I'élewtrautour

du noyau.

Remarque : Pour une valeur donnéendgel existe n? états (fonctions d’onde ou orbitales

atomiques) possibles.

Pourn = 2— 22 = 4 états possibles.

Couche : n | Sous-couchel: | m;: Case quantiquel Etats ou fonction ou orbitale
O<l<sn-1 -l<sm<+ atomique
0 — 0 (2,0,0) oulf, 5, OU 25
2 - (2, 1,-1) o, j0u 25
1 - 0 (2,1,0) ou//,, ,ou 2p
— +1 (2,1,1) ouy/,,, 0u 2
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a- Nombre quantique de Spin :Ms

Ce quatrieme nombre quantique n’apparait pas danedolution de I'équation de
Schrédinger.

Ms est appelé : nombre quantique de spin. Il estldtrétation de I'électron autour de lui-

méme. Il prend les valeursy, = +%ou —%

Selon le sens de rotation :

1

-1 -1
KT) i (lj 2
En conclusion, nous disons que I'état quantiquen électron dans un atome est alors

définit par quatre nombres quantiquds 1, m et ..

, . . L N 1 1
Par convention, un électron est représenté pafiectee :(T mg = +§Oul mg = —Ej

Remarque:

Le probleme de I'application de la mécanique ontirl@ aux hydrogenoides se traite de
la méme facon que dans le cas de 'atome d’hydmgeec le remplacement de la charge

du noyau par celle deZe de I'ion hydrogenoide.

IV. Les Orbitales atomigues (O.A)

On appelle orbitale une fonction d’'onde mono étettjue, c'est-a-dire une fonction des
coordonnées de position d’'un seul électron. Elleritiées propriétés d’'un électron dans un
environnement donné. Le mot orbital désigne aikaléofonctiony et le volume correspondant

a une certaine probabilité de présence maximalevaan 95%.

Les expressions des solutions de I'équation ded8atger sont données par ordre d’énergie
croissante et les constantes de normalisatiorregraupées pour les deux fonctions de la partie

angulaire.

En général, et comme on a vu plus haut, la form&oeentation d'une O.A. sont

déterminées par le facteur Angulairéﬂ;m 6,9) :®|m (9).(Dm (#) de la fonction d’onde

Y im (1,6,0) . La partie radiale Ry, | (1) donne la taille de I'0.A.
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> A l'état fondamentaln=1—-1=0etm=0:

Seul I'état (1, 0,0) est possible. Il est décrit lpafonction d’onde :

Y100 =Ro(r)Yo,0(6.9)

Fonction Orbitale Partie Radiale Partie Angulaire
R1,o(r) ©o,0X Po
W1,0,0 1s 3 1
, — il
112 % Jr
Ao

C’est une orbitale atomiquks: indépendante des angiéet ¢ et ne dépend que de
r. Sa forme est sphérique :

2 v
W, :i(iJ g & : rayon de Bohr &= 0,529 A)

Remarque : le signe +
indiqué a I'intérieur
de la sphére est le
signe de la fonction

d’onde ¥
Orbitale "1s"
» Pourn=2 Quatre solutions sont possibles :
e |=Z=0 - m=0
La fonction d’onde s’écrit 4112,0,0 = Rz,o (r)-Yo,o 6.9)
Fonction Orbitale Partie Radiale Partie Angulaire
R2,o(r) ©o,0X Po
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l.IJZ,0,0 2s 3 _r 1
(i]z(l—LJe 289 22
dp 28

Cette Orbitale Atomique sera sphériqueéest I'état 2S.
3 -r
1 1)2 r 2an
¢/ - | = 1-— e 3o
200" o 2n | ag 28,

L’orbitale atomique2Sposséde donc la méme forme sphérique que I'OSAseul le

diamétre de la sphére qui change : (diam. 2s amdis).

« |=1— m =-1,0,+1 :d'ou trois fonction2p
Fonction Orbitale Partie Radiale Partie Angulaire
Ro,1(r) O1,¢1,0)X DP(-1,0,1)
P2,1,-1 2px 2 _ 2‘\//_?;7 sin@ cosg
W2,1,0 2p; 111 ¥ 1 2.2, £cosé?
m s .a—.r.e 2Jm
W2,1,1 2py 0 0 £sinesingzﬁ
2V

Les fonctions d’'onde s’écrivent comme suit :

r
W11 =Ro1(r).Y11(8,4) = K.re 2@ sinfcosp
r
W10 =Ro1(1).Y10(8,) =K.re *® cosd
r

W11 = Ry (1).Y11(6,) = K.re 2 sindsing

Dans le cas des orbitaléy, nd, nf, etc.la fonction d’'onde dépend des grandeurs
angulaire®(0) et®d(¢). Cette dépendance angulaire est a I'origine dactare directionnel de
ces orbitales. La probabilité de présence prendvaésurs différentes en fonction de la
direction. La symétrie de ces orbitales n’est glisérique. Elles possedent une certaine forme

géomeétrique qui leur est propre.
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Pour représenter la forme géométrique des Q. on utilise le carré de leur partie

angulaire. On obtient deux sphéres tangentes eR[X,:2pYy et 2Pz portées respectivement

par les axes : Ox, Oy et Oz.

b4 z

{_ i

: X — K+ ¥
= 1‘-’"

2p, 2 Py 2 p,

e A

—
m, = m,=+1

Dans chaque couche électronique, a partim ¢€3, il peut étre définit une sous-couathe
comportant 5 Orbitales désignées par les symbaled dx?-y?, dyz, dxyet dxz La sous-
couched correspond &= 2etm; =-2, -1, 0, 1, 2'ou 5 orbitales.

L’expression mathématique des orbitales atomigsesi@nnée sur le tableau de la page qui

suit.

Excepté poudz?, les orbitalesl ont des formes identiques mais des orientatidifiérdites.

arbirales o
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V. Structure électronique des atomes et confiquratioglectronique

V.1l. Reqgles de remplissage

Chagque orbitale atomique est définit par les tnoisibres quantiqued, | et m. Elle

sera représentée par une case quantique.

Pour une valeur dé donnée il exist¢2l + 1) cases quantiques.
Exemples:

Sous-couche ns —1=0 — 1 O.A. f9) []
Sous-couchenp —1=1 —  30.A. (np) LT

Sous-couchend —1=2 —  50.A. (nd) [T TTT]

Sous-couchenf  —1=3 —~ 70A@) LLITTTTT]]

L’occupation de ces orbitales atomiques par lestrelas obéit aux 4 regles suivantes :

V.1.1 Principe de stabilité

Les électrons d’un atome a I'état fondamental dutieecuper les niveaux de plus basse énergie
dans la limite des places disponibles, de maniesssurer a I'atome une énergie totale

minimale.

V.1.2 Principe d’exclusion de Pauli

Dans un atome, deux électrons ne peuvent pas Bos quatre nombre quantiques
identiques. s différent au moins par le nombresgimms (+ 'z , - ¥2) et ont alors des

spins opposés (antiparalléles).

Exemple : 'orbitale atomiqus’
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Dans cette orbitale, on2€ qui ont les mémes nombres quantigodsetm;.
n=2 1=0 m=0

Ces deux électrons auront donc nécessairementtigy différentes d@ls : un électron

R M

2¢? 2¢? 26

va avoirms =+ et 'autrems =-% .

V.1.3 Regle de Hund ou de la multiplicité maximal

Les électrons d’'un atome occupent le maximum descgsantiques d’'une sous-couche,
sous forme d’électrons dits célibataires, avanta@amencer la saturation. Autrement dit,

I'état fondamental d’'un atome correspond a I'égptlis grande multiplicité.

La multiplicité étant M = 2S + 1 ou S =2Zms

Exemple : 'azote ; N

A A
Tl M=2x3/2+1=4

ou Tl ‘ l lT 1 M=2x1/2+1=2

Donc la £ configuration de I'azote est la plus stable.

Remargues importantes

v Une orbitale atomique (ou case quantique) ne peatieair que2 € avec des spins
Opposeés.

v Une sous-couche caractérisée par le nombre quaritigontient (2| + 1) cases
quantiques qui peuvent étre occupéesZuaf2l + 1)électrons.

Exemple : Pour | =1 — m=-1,0, +1
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—  Sous-couchep (2x1+1=3 0.A)
Le nombre maximum d’électrons que peuvent contmsrorbitales est2x (2x1 + 1) =6 e
v" Une couche de rang renfermen sous-couchesn( valeurs del), soit N> cases

quantiques et le nombre d’électrons pouvant occogite couche e@n?.

V.1.4 Regle de Klechkowsky

Suivant Klechkowsky, le remplissage progressif simss-couches s’effectue par ordre de

(n + 1)croissant et pour le cas i + 1) est le méme, dans I'ordre tecroissant.

bp bd  Bf  Bs |6p

[Ox!
wn
Pz

OA.|1s | 2s| 2p| 3s| 3 3d 4s 4p 4d Aaf
n |1 (2 |2 |3|3|3| 4| 4| 4| 4| 5| 5/ 5 5 6 6

L o201} 2}0| 1} 2 3] 0/ 1 20 3 (g 1

(n+) |1 [2 [3[3 4[5 4] 5] 6| 7] 5/ 6
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On obtient alors I'ordre de remplissage suivant :

n A
7 75 7p \
6d
6 6s 6p
5 5d
Ss S5p 5f
4p 4d

4 4s & 4f
2 3s j 3p 3d
EST 2p
1

1s

=]

")
o
(@1 %
—h W
o

Connaissant le numéro atomique d’'un élément quelconque. On peut écrire sa

configuration électronique par application desesgirécédentes.

Exemples :
Le Carbone C (Z =6) 1< 28 2p? l
L'Oxygéne O (Z=8) 1 29 2p* l
¥ LT L
Le Phosphore P (Z =15) 1< 29 2p°3g 3p°
Remarque :

La sous-couchd présente un état de stabilité maximale si ellésbitié remplie ou

bien totalement remplie.



nst (n-1) c® est plus stable quens? (n-1) o
nst (n-1) d'° est plus stable quens® (n-1) c®

La méme remarque peut étre faite pour la sous-eoficlte sont des exceptions

(anomalies) a la regle de Klechkowsky.
Exemple: Le Chrome : Cr et Le Cuivre : Cu

Cr(Z =24) 1 28 2p°3< 3p°4s 3d® plus stable que .4 3d*
Cu (Z =29) 19 22 2p®3< 3pf3dl° 48t plus stable que 3d° 48 (selonn croissant)
Le Nickel Ni (Z = 28) 1s 2 2p°3s 3p° 3d® 48 = Configuration normale

V.2 Electrons de valence

Définition : Ce sont les électrons contenus dans la couche la etteyne d’'un atome.

Pour un atome présentant une sous-codahef partiellement remplie, les électrons de valence

sont ceux de la derniére cougilas les électrons de la sous-coucheuf.

Exemple : L'oxygéne O (Z = 8)1* 28 2p* « couche de valence

La couche externe ou couche de valence correspong 2. Les électrons de valence sont :

2 2p* soient6 € .
Le Scandium Sc (Z = 21) :18 28 2p° 3 3p® 3d! 48 — électrons de valence = 3
V.3 Etat fondamental et état excité

En écrivant les configurations électroniques desnas, tout en respectant les 4 regles de

remplissage. On obtient des configurations a I'fetatiamental.

Exemple : Le Carbone C (Z =6) 15 28 2p?

L'état excité consiste a avoir dans une couchedeimum d’électrons célibataires :

C'(z=6) 122¢2p |TH| ||T|T| |

VI. Schéma de Lewis atomique
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Les atomes des gaz rares ne réagissent pas ertet magissent tres difficilement avec

d’autres atomes pour former des molécules.

On conclue donc que la structure électronique r&téms 2 np 6 ) typique de ces atomes

leur confére une grande stabilité.

Lewis a émis I'hypothese que les liaisons chimigd@ss une molécule doivent conduire

les atomes a avoir des structures électroniques.

Définition de Lewis

La liaison entre deux atomes est une mise en contd@uweux électrons de valence.

Ex : H® + °H : H ——s— H

Une liaison covalente simple est une mise en comueud électrons de deux atomes A et B.

Ces électrons proviennent des couches de valeeraasscatomes. Cette mise en commun a

pour effet de minimiser I'énergie du systeme.

La liaison est représentée par un simple trairejie les deux atomes (A-B).

N.B : La suite sera donner dans le cours de liaisazhimique

Chapitre IV : Classification périodique des éléments

|. Tableau périodigue des éléments

|.1 Présentation du tableau

La classification périodique actuelle est basédasdisposition des éléments par ordre

de numéro atomiqué croissant.

Les atomes qui ont la méme configuration électnomide la couche externe sont réunis

dans une méme colonne appaléaupe oufamille.

Chaque ligne du T.P. est appelgeriode et chaque colonnegroupe ou famille. Le

T.P. comport& périodes(relatives a 1< N<7,couches K, L, M, N, ...) €18 groupes

Le Tableau périodique (T.P.) est composé de qumtres: Les blocss, p, det f

correspondant respectivement au remplissage psifydes sous-couches p, detf.
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Le bocsS et le blogD constituent la zonA comprenant les éléments principaux du T.P.,

séparés par le blat qui constitue la zonB comprenant leéléments de transition Enfin, le

blocf qui s’étend sur deux périodes contenant les éltnSeibtransitoires appeliésres rares.

1A 0
1A A IVA VA VIAVIIA
g ol i
----- T A
. VI , . . . :
_____ . |mB vB VB VIBVIB 1B IB b
séiede | 41 1111 oaglopn
B R DT TIUT U i S | Sérfe deis élgments
q i1 Bérieide 10 éléments ! A
""" B : | | | | | | | | | | | | |
Bloc s L iBlopd ¢t r i 1 Blocp i
N T
| fooofo..p.Seiedgldeléments | L 4 4 44
A A

Les groupes du T.P. sont désignés par un chiffreano représentant le nombre
d’électrons de valence (a I'exception du groupd)\dliivi d'une lettreA ouB pour préciser la

nature de 'orbital atomique contenant ces élestamvalence.

Lettre A : les électrons de valence sont des électsansS et
Lettre B : les électrons de I'0.Ad font partie des électrons de valence.
.2 Eléments du blos

Groupe IA : C'est le groupeles métaux alcalindeur structure électronique externe est.

Exemple : Le Lithium  Li (Z= 3) 1g 2¢
Le Sodium Na(Z=11) 18 252p° 3¢°
Le Potassium K (Z = 19) 18 2s2p° 383p° 45
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Groupe IIA : C’est le groupeles métaux alcalino-terreux(Be, Mg, Ca, Sr...) leur structure

électronique de la couche de valencensét

Les deux groupekA etllA forment lebloc S du fait que les électrons de valence se

trouvent dans les orbitales atomiqugedls sont tous solides sauf : I'HydrogeHe(gaz) et

CésiumCs, le franciumFr (liquides).

Ces éléments ont un caractére métallique tres réaligisont trés électropositifs car ils
ont une forte tendance a céder facilement leudréles pour acquérir la configuration du gaz
rare qui les préceéde et donner un cation. D’o@faatére réducteur de ces familles et des états

d’oxydation respectivement de +I et +II.
|.3 Eléments du blo®
Groupe llIA : leur structure électronique externe Rstnp?.

Groupe IVA : leur structure électronique externe Rstnp?.

Les éléments de ces deux familles forment des ceégpoovalents. lls sont pour la plus part

des_non-métaux.
Groupe VA : leur structure électronique externe Rstnp®.

Ces élements forment en général des composéseatwale type ABtels que NH, PCE.

L’azote et le phosphore sont des éléments esseatlalvie des animaux et des végétaux.

Groupe VIA : C'est le groupales _chalcogéneg0,S...), leur structure électronique de la

couche de valence e3s’np*.

Groupe VIIA : C’est le groupe des halogenes (F, Cl, Br, I..ntda structure électronique
externe esnsznp5. Les halogénes réagissent violement. lls sontsdbstances colorées qui

forment des sels avec des bases et des acidedaVbgdrogene.

Les éléments de ces deux groupes ont tendancmarfdes anions par gain respectivement de

2 d’électrons et d'un électron. D’ou leurs caraesapxydant et électronégatif.

Groupe VIIIA : C’est le groupales gaz rares(ou gaz inertes) leur structure électronique

externe esns’np® (stables).
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D’'une maniere générale, les élémentsbihc P ont une structure électronique externe en

nsznpX avecl< x < 6. lls sont solides sauf legz rares 'azote, I'oxygéne, le fluor et le

chlore sont gazeux. Le brome existe a I'état liquid
Application :

Déterminer le numéro atomique Z d’'un élément sevimat dans la colonne VIIA et dans la

58mepériode.
Colonne VIIA : c’est-a-dire qu’il y a 7 électrons @lalence s et p
5¥mepériode : c’est-a-dire le numéro de la derniéreche n est égale a 5

La configuration électronique de la couche de w@efou la terminaison) de cet élément est
donc : 5&%p°
Soit une structure électronique compléte?. 282p° 3<3p° 4€3d%4p° 584d%p°

Ou: $s292p° 33p°3d0 44p° 4d'° 55

Ou : $6Kr] 4d*° 585p°

D'ou Z=53 il s'agit de I'élément lode : |

I.4.Eléments du blocd

Ces éléments ne différent que par le remplissageua-couché, leur structure de la

couche de valence es{n-1)d* ns? avecl< x <10. lls présentent un certain nombre de

propriétés communes. Ce ségg éléments de transition

Le groupe VI, appelé groupdes Triadesest formé de trois colonnes juxtaposées :
famille du Fer (Fe), famille du Cobalt (Co) et félisndu Nickel (Ni). Les éléments de ce groupe
présentent de nombreuses analogies physiqueswtales (le chiffre VIII ici n'indique pas le

nombre d’électron de valence).
1.5. Eléments du groupé

Les éléments dbloc f sont appelés élémenBibtransitoires , ils correspondent au

remplissage progressif des orbitale®n distingue deux séries :

1 série: sériedes Lanthanides: DuLanthane La (Z = 57) auLutétium Lu (Z = 71)
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2¢me gérie: sériedes Actinides: DeActinium Ac (Z = 89) alLawrencium Lw (Z = 103). lIs

correspondent au remplissage progressif de |a couwshesf.
[.6. Métaux et non métaux

La majorité des éléments se présentent a I'étatesdlbns les conditions normales de
température et de pression. L'étude de leurs prtmiélectroniques permet de les ranger en

trois grandes classes : métaux, semi-métaux etrr&aux.

Par rapport a la classification périodique, tosséiéments daslocs : 5 d et f (sauf H

et Ge) sont des métaux. btoc p est en majorité formé d’éléments non meétalligues:egle

de Sandersorpermet de repérer la frontiére entre les métalesaton métaux.

Reéqgle de Sanderson

Un élément sera métallique si le nombre d’élecsmnsa couche de le plus élevé est

< au N° de sa période.

Exemple: L’Antimoine Sb (Z = 51) {Kr] 4d 1% 585p® donc5€ surn = 5 (période 5)
—> Sb est un métal.

Le Soufre S (Z = 16) {Ne] 3s3p* = 6€ surn = 3 (période 3) —> Sest

un non métal.

Lorsqu’on parcourt une période, le passage destéaistiques métalligues a non
métalliques n’est pas brutal et des éléments oatptepriétés ambivalents : ce sont des
élémentsemi-métalliques ou métalloidesexemple : le Bore B, la Silice Si, le Germanium
Ge....

Il. Périodicité et propriétés générales des élementde la classification
périodique

[I.1. Rayon atomique et rayon ionique

La réactivité d’un atome dépend de :
= Satallle c’est-a-dire son rayon atomique.

= Sa structure électronique de la couche de valence.
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Le rayon atomique est définit comme étanhtaitié la distance séparant deux atomes, d’'un

méme élément, liés par une liaison covalente.

Suivant une période, lorsq@eaugmentela charge nucléaire augmente (dans une méme
couche) c'est-a-dire I'attraction noyau-électrongyraente et par conséquent tayon
atomique diminue.

Suivant un groupe, lorsqueaugmenteil y a addition des couches supplémentaires c'est-

a-dire l'attraction noyau-€lectrons diminue et panséquent leayon atomique augmente

la

DY

z 1

T.P.
rot

ri zA
Quand on arrache ou on ajoute des électrons @uoreabn obtient des ions. Les rayons

de ces ions sont des rayons ioniques. Pour desyamg la méme charge, le rayon ionidue

varie dans le tableau périodique comme le rayomigjae.

[1.2. Potentiel d’ionisation

Le potentiel d’ionisation (ou énergie d’ionisatioe$t I'énergie minimale qu’il faut

bY

fournir & un atome ou a un ion pour lui arracher électron a [|'état gazeux.

A(gaz) Pl > A'(gaz) + 1e

Le P.I. est comptée positivement.

Pour un atome polyélectroniques on peut définir pietentiels de °¢ 2¢6me 3fme
ionisation qui correspondent au départ de 1, 2,ectrons. Exemple :

Li(g) » Li*(g) + 1é Pl=54eV
Li*(g) » Li%"g) + 16 P4=756¢eV
Li%*(g) = Li*"(g) + 16 P4=1224eV

On remarque que : Pk Pk < Pk c’est a dire il est toujours plus facile d’atmac le

1¢" électron que le®2®ou le 3.
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Dans une période lorsqueaugmente, le rayon atomique diminueet les électrons
externes sont fortement attirés par le noyau. Emsé@guence, Ig@otentiel d’ionisation

augmente

Dans un groupe lorsque Z augmente le rayon atonaqgeente et I'électrons qui va

étre arracher sera de plus en plus loin du noyancdhséquent, fgotentiel d’ionisation (P.l1)

diminue.
p1A
z 1
T.P.
P.I.)
z}
Remarques:

Les gaz inertes présentent les P.I. les plus élesess ont une structure électronique

stable ns’np® sauf He 1<

Les métaux alcalins (éléments de & @olonne) ont des énergies d’ionisation les plus
basses, ils ont une tendance a perdre les éleqiéoimhériques plus facilement que les autres

électrons.
I1.3. Affinité électronique (A.E.)

L’affinité électronique est I'énergie qui est mese ceuvre pour fixer un électron sur un atome

_ AH -
neutre a I'état gazeux. (@) + l&——— X1(9)

(A.E.) peut étre positive ou négative selon la naterBadome.

Une grande (A.E.) positive correspond a une gratatalité de I'anion Xque I'atome X. c’est
le cas des halogenes dont les anion@Xune structure électronique externe identigussles

des gaz rares.
[1.4. Electronégativité

L’électronégativité, notég , exprime la tendance d’'un atome a attirer ou agreedes

électrons lorsqu’il est combiné dans un composeé.

Un élément qugjagneun ou plusieurs électrons est éigctronégatifet un élément qui
perd facilement un ou plusieurs électrons esgtittropositif.
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Exemple : Soit une molécule AB : ®A>— B

Si l'atome B attire les électrons de la liaison,ditnqu’il est plus électronégatif que
'atome A. dans ce cas I'Affinité électronique detdme B est plus élevée et le P.I. de A est
plus faible. Les deux notions P.l. et A.E. sont daassemblées dans le concept de
I'électronégativité.

Pour mesurer I'électronégativité d’'un atome, orisgtiessentiellement deux échelles :

Pauling et Mulliken.

» Echelle de Pauling

Elle mesure la différence d’électronégativité engax atomes. Soit une molécule AB et soient

X aet X les électronégativités respectives des atomesBAteltes que Xz ™ Xa :

Xs—Xa=0208/Exp - E,‘i""E! (Energies en Kcal/mole)

Avec : Exp : Energie de liaison de la molécule AB expérimienta

EZ%: Energie de liaison d&-B ESE = |Ea, -Eg,
E,, : Energie de liaison d&-A
E., : Energie de liaison de-B

ex cal _
On pose :EABp - EAB =A

AB~Aa= 0’208/Z (AenKcal/mole
Pauling a attribué une valeur arbitraire au flkor’élément le plus électronégatif :
Xe =4

Le tableau suivant comporte des valeurs d'éleajatnétés, calculées dans I'échelle de

Pauling, de quelques éléments du T.P. :

H:21
Li:1 Be:15 B:2 C:25 N:3 0:35 F:4
Na:0,9 Mg: 1,2 Al:15 Si: 1,8 P:21 S:25 |ClI:3
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K:0,8 Ca:1l Ga:1,6 Ge:18 As: 2 Se: 24 BB

» Echelle de Mulliken
Dans cette échelle, I'électronégativité d’'un ataestla moyenne de son énergie d’ionisation

(P.I) et de son affinité électronique(A.E), expreaén Kcal/mole.
_PI+AE 1
= TR
2 65

1 . . R .
E . Terme permettant d’ajuster cette echelle apport a celle de Pauling.

Dans une période, I'électronégativité augmenteadekye a droite.

Dans un groupe, elle augmente de bas vers le haut.

W

A 'Zf
T.P.

X f
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