Notations X : élément considéré

C hap itre I : A q Z: nomtfre de prt_atons (et d’électrons)
Les Atomes ZX numéro atomique

N : nombre de neutron

A : nombre de masse (A =Z + N)
A - Les Constituants
de I,atome q : nombre de charge

Notion d’élément

Un élément est caractérisé par son nom (X)
ou son huméro atomique (2)

B - Nombres quantiques et

Ainsi I'élément C (carbone) est I'élément 6

Notion d’isotope

orbitales atomiques

Pour un numéro atomique donné, un isotope est caractérisé
par son hombre de masse (chaque isotope est un nucléide)

14C possede donc 2 neutrons de plus que '2C
Notion d’ion

Un ion est une entité chargée, on distingue
les cations : chargés positivement (perte d’électron)
les anions : chargés négativement (gain d’électron)



Le principe d’incertitude d’Heisenberg : On ne peut Spectre de raies. Transitions d’états
connaitre avec précision la position et la quantité de mouvement
d’un corpuscule avec précision

Spectre
électromagnétique

Les énergies sont quantifiées

>_h
AX . Ay 251

1nm

0,01 nm 100 nm

WAAAS S

On considere que pour que I'électron soit dans I'atome,
on doit connaitre sa position a 0.005 nm pres (5-10% d’erreur)

Rayon d’'un atome : =1 A =1.1019m i
Vitesse d’un électron : v = 2,2.106 m.s™! f

A.N.: Av >2.32.10” m.s™

On ne peut plus parler de trajectoire; on introduit la notion

de probabilité de présence o
Transitions d’états Formalisme Physique : Equation de Schrodinger
Energie des électrons des Hy=Evy H : opérateur hamiltonien
atomes d’hydrogene
Ru.h.c Les énergies sont quantifiées Les solutions sont de la forme : ¥ = R, () Y, 1(6,0)
H. .

n R,, : partie radiale, fonction de n et |
Y\ : partie angulaire, fonction de | et m

Extension aux atomes
hydrogénoides
Atome hydrogénoide : méme
structure électronique que ¥ P
'atome d’hydrogene:1 électron | : nombre quantique secondaire 0 <l<n;le N

Apparition de nombres quantiques
S n : nombre quantique principal ne N’

: m : nombre quantique magnétigue -I<m<l;me Z

_ Z v
En v e RH.h.C? e

mgou s :spinmg=+1/2



Nomenclature et nombres des orbitales atomiques

I 0 1 2 3

m- 0 1041 —2-1 04 42 —3-2-1 04+ 42 +3

n=1 | [ ]

o2 | O [T

n-s | [T T TT]

n=a | )T TICTTT T TTT]
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Le nombre d’orbitales associées aux valeurs de | correspond
a une dégénérescence des états énergétiques permis

Exemples de notation : 1; 1
3;1
5;1

n
n
n

Remplissage

Reégle de Pauli : dans un atome, deux électrons doivent
différer par au moins la valeur d’'un nombre quantique.

Regle de Hund : pour des états de méme énergie, les
électrons se placent a raison de 1 par case, avec la méme
valeur de spin et ne s’apparient en doublet que s’ils sont
plus nombreux que les états.

(Reégle de Klechkowski) ou regle du (n+l) minimal : parmi
les couches encore vides, la premiere a se remplir est celle
pour laquelle la valeur de (n+l) est la plus petite. Dans le
cas d'une indétermination, celle qui a le n le plus petit se
remplit la premiere.

Orbitales atomiques

Remplissage : Structure électronique de Ge (Z = 32)
Ordre de remplissage: 1s2s2p 3s3p4s3d4p5s...

Pour Ge, on écrit :  ;,Ge =152 252 2p6 3s? 3p® 452 3d'0 4p2

bloc s

HEEEEEEEEEEEEEE
L



Tableau périodique : notion de couche

O voZ=rxX
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30Ge =152 2s2 2p® 3s? 3pb 4s2 3d'° 4p?

C — Propriétés des Atomes
et

Classification Périodique

Electrons de cceur / électrons de valence

=12 2 6 2 6 2 10 2
32Ge_1§ 252 2p® 3s 3|/o 4\s 3d 4B

électrons électrons
de cosur de valence
Ona: 18Ar = 152 282 2p6 3s2 3pb

Onnote: ;,Ge = ,g[Ar] 4s2? 3d'° 4p?

Ge = o[Ar] [f] [EANITTY [FTTT ]
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Familles d’éléments atomiques

alcalins ns!
l alcalinoterreux ns?

|

gaz rares ns2np®
halogenes nsZrip5

11

F
Cl

métaux de transition
ns2(n-1)dx

lanthanides
ns2(n-2)fx

actinides
ns2(n-2)fx




Familles d’éléments atomiques : les métaux

B
Si|
GelAs|

SbiTe|

AY

métaux

semi-métaux

H N

non métaux

CH,

CH

97,5 % du poids
* 65 % oxygéne (O)
* 18 % carbone (C) v A
* 10 % hydrogene (H) . . s ’&:;i«
* 3 % azote (N) T o
* 1,5 % calcium (Ca)

1,75 % du poids
* 1 % phosphore (P)
* 0,2 % potassium (K)
* 0,25 % soufre (S)
* 0,15 % sodium (Na) |\
* 0,15 % chlore (ClI)

T

0,75 % du poids, oligo-éléments

magnésium (Mg)-fluor (F)-fer (Fe)-silicium (Si)-zinc (Zn)-
cuivre (Cu)-iode (I)-étain (Sn)-sélénium (Se)-vanadium (V)-
manganese (Mn)-molybdéne (Mo)-chrome (Cr)-cobalt
(Co)-nickel (Ni)

Evolution du rayon atomique

R (pm) de droite & gauche
C——
300 }
de
. O haut
200 K ¥ en
e bas
Na MQN 2 Bi
Lf \5 *Wm,,:‘v" Py ot
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Il'y a donc globalement une augmentation de I'attraction
exercée sur les électrons externes et une réduction de la taille
de I'atome le long de la période de gauche a droite



Taille des orbitales Energie des orbitales
en fonction de Z en fonction de Z

B C N O F

Energies d’ionisation : exemple du carbone
Premigére ionisation: C = C+ +e
Expérimentalement on trouve E = 11,26 eV

On constate une augmentation des énergies d'ionisation avec
le degré d'ionisation :

E.l, <E.l,<El;...

Pour le Carbone l

1 2 3 4 5 6
11,26 24,38 47,89 64,49] 392,07 489,98

Les électrons partent dans I'ordre inverse de leur énergie.

Energies d’ionisation

Il s’agit des énergies associées aux réactions suivantes :

A = At+e Premiére lonisation : E.I,
A+ = A4 e Deuxiéme lonisation : E.l,
Az = A¥+e Troisiéme lonisation : E.I,
A1)+ = Ant 4 @ ni¢me Jonisation : E.I,,

Ces énergies sont toujours positives car il faut fournir de
I'énergie pour arracher I'électron a 'attraction, du noyau

Energies d’ionisation : exemple du carbone
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La cinquiéme ionisation est « difficile »
Les 4 premiéres ionisations sont « faciles »
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Energies d’ionisation

I
51 Z=20 : s
M = Z=30 - Ii
Energiedes | i ¥
orbitales
en fonction
de Z
Inversion des -
énergies des -
orbitales 4s et 3d : L . ..

Energies d’ionisation : ordre d’arrachement des
métaux de transition

Ce résultat est du reste valable pour tous les éléments du bloc d

Exemple du fer Z=26 =18 +8 = ,5[Ar] 3d°4 s?

ult Te T Tt ][] e
MEEEFEERE Fe 2+
AEEEEERE Feo!

Couche demi remplie = stabilité

Energies d’ionisation : ordre d’arrachement des
métaux de transition

\
Exemple du Zinc {
Z=30 @ J >}

Remplissage : 50Zn = 1s? 252 2p® 352 3p® 452 3d10

o

Arrachement : ;,Zn = 152 252 2p® 3s? 3p® 3d'04s?

Les électrons 4s seront arrachés les premiers.

Energies de premiere ionisation : évolution périodique

25

20 /
F Ar

de gauche a droite

—
. / de
15 Kr
o CI/ /- Xe beis E|1
w| %/° Pris Lo /A haut
Mg /o Aspise  sb /.
B Y37 si /G a Te
/ @ Al Ca/‘G ° s.-sn
s : VAL E.l, varie en sens
a .
K Rb inverse du rayon
’ atomique.

- dans une méme ligne E.I1 augmente de gauche a droite
- dans une méme colonne E.I1 diminue de haut en bas



Energies de premiére ionisation : évolution périodique Energies d’ionisation : conclusions

% ey Il est tres facile d’arracher un électron d’un atome de la
® N F premiere colonne
15
Evolutions le long wl B /:'° o )
d’'une période _/'*'B Il est trés difficile d’arracher un électron d’un atome de
> la derniére colonne
° % 5 10
Be T stable N Pttt stable
— D 9.3eV D 14,5 eV Conclusions : stabilité des Anions et Cations
Be* I N+ i Un atome aura tendance a prendre la configuration
o électronique du gaz rare le plus proche
B 1 l I ‘ 8.3 eV o I l I ! I ! 13.6 eV Plus généralement, un atome aura tendance a prendre une
. ’ ’ configuration pour laquelle la sous-couche en cours de
B 11 stable O+ 1] Pt 1 stable remplissage est totalement pleine ou totalement vide
Affinité électronique Affinité électronique
F
C’est | énergie de la réaction de fixation d 'un électron a
I'atome neutre pour obtenir un anion.
A+re — A Evo,lutlons, Ig long g c g
d’une période B/‘\
L affinité électronique est généralement négative. On la \_/ \/ L
note A.E. Dans la pratique, on considére la réaction Be N Ne
inverse : AA—>A+e
stable I I stable
o iRk
Les affinités électroniques sont difficilement mesurables Be: p 0,0 eV j 0,0 eV
expérimentalement. Généralement seule la premiére est I N “ IR
connue. ol i
C
126ev ¥ RN >1,46eV
C_
Il I I I stable F- Il “ “ “

stable




Conclusions générales

Il est difficile de rajouter un électron a un atome possédant
une couche ou une sous-couche remplie. (les derniéres
colonnes de chaque bloc et surtout la derniére colonne de
chaque période)

Il est relativement facile de rajouter un électron a un atome
pour remplir completement ou a moitié une de ses sous-
couches (ex : la premiere colonne, ou I'avant derniére)

de gauche a droite
—
de

comme I'énergie
d’ionisation

en
haut

Electronégativité : échelle de Pauling

Dans cette échelle, la différence d’électronégativité entre deux
éléments est évaluée par la formule :

(Ax)>=Epg- v Eaa - Egs
Eag , Ean €t Egg sont les énergies des liaisons exprimée en eV

L’élément de référence est le Fluor auquel Pauling a
attribué une électronégativité de x = 4

de gauche a droite

—

de ) 2 T, .
bas L’électronégativité varie
en X / comme I'énergie
haut d’ionisation

bas AE / L’affinité électronique varie

Electronégativité

- L’électronégativité caractérise la tendance d’'un atome a
prendre des électrons en présence d’un autre atome.

- C’est une notion intuitive treés utilisée par les chimistes,
pour prévoir certaines propriétés atomiques ou moléculaire.

- L’électronégativité s’exprimera sans unité.

un atome électronégatif, possede
une grande énergie d'ionisation
et une grande affinité électronique

un atome électropositif, possede
une faible énergie d'ionisation
et une faible affinité électronique.

Conclusions générales

A travers ces trois grandeurs on remarque que les atomes
ont tendance a former des anions ou des cations qui
possedent

- la structure électronique de la couche remplie la plus
proche (la derniére colonne)

- la structure électronique de la sous-couche remplie
la plus proche

Exemple :  Li (1s22s') donnera facilement Li+ (1s22s0)
F (1s22s22pd) F- (1s22s22pf)
O (1s?2s22p%) 0% (1s22s22pb)



