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Chapitre 111 Structure électronique de I’atome

Rappel : On sait maintenant qu’un atome de nombre de charge Z est formé d’un noyau consistant en
masse qui contient Z protons et (A-Z) neutrons et de Z e qui assurent la neutralité de 1’atome.

Comment se situe les e” par rapport a ce noyau ?
I11-1 Introduction aux premiers modéles atomiques
I11-1-1 Modéle de Thomson

L’atome est une sphére remplie de matiére positive, dans laquelle se trouvent les e pour

permettre la neutralité de 1’atome.

électrons :
particules chargées négativement

particules positives
réparties uniformément

Ce modeéle est totalement inexact, car il ne prend pas en considération I’existence du noyau et
du vide qui existe dans la matiére.

I11-1-2 Modéle de Rutherford

Ce modele est base sur I'existence du noyau dans lequel est pratiquement concentrée

toute la masse de I'atome et autour duquel gravitent des électrons.

Electrons

Noyau

La stabilité mécanique résulte de la compensation des forces d'attractions (F1) par les
forces centrifuges (F2) dues & la rotation des électrons autour du noyau. L'avantage de ce

modeéle c'est qu'il ne fait appel qu'aux lois de la mécanique classique. Par contre, il présente
des faiblesses:
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Faiblesses du modele de Rutherford
 La théorie électromagnétique exige que I'électron rayonne des ondes électromagnétiques,
donc il va perdre de I'énergie et finirait par tomber sur le noyau.
* L'énergie lumineuse émise varie de facon continue le spectre sera continu.
Or les résultats expérimentaux montrent que :
1- L’atome existe et ne se détruit pas de lui-méme

2- Le spectre d’émission de tout corps est un spectre non continu

Rappel : Le spectre électromagnétique désigne toute la gamme des longueurs d'onde de toutes les
radiations électromagnétiques connues. Il comprend : Les rayons gamma, les rayons X, ’ultra violet,

le visible, I’infra rouge........

Iongucur d'onde (en métre)

10-11 10-° 10-7 10-5 103 10 -? 101 103
Rayons Rayons > Ciltra Infrarouge Micro-ondes Ondes radio
Garmina wviolet
400 s00 600 700 750 nm

Spectre visible

Pour enlever les faiblesses du modele de Rutherford Bohr a introduit son modele.

111-2 Modele de Bohr (Cas de I’atome d’hydrogéne)

Bohr a complété le modéle de Rutherford en enlevant les faiblesses
A/ pour éviter que I’e” ne diffuse de 1’énergie et ne tombe sur le noyau, il a fixé une énergie
constante de 1’e” sur une orbite donnée
B/ pour expliquer le spectre non continu, il a introduit la notion de niveaux bien déterminés
d’énergie.

1- Les postulats de Bohr :

Définition : Postulat = 1* principe indémontrable dont I’admission est nécessaire & 1’établissement
d’une démonstration.

1°" postulat : Dans I'atome, le noyau est immobile alors que I'électron de masse m se déplace

autour du noyau selon une orbite circulaire de rayonr.
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2°M postulat : L'électron ne peut se trouver que sur des orbites privilégiées, sans émettre de
I'énergie ; on les appelle "orbites stationnaires”. Ces orbites forment un ensemble discontinu.

L’énergie d’un e sur une orbite donnée est constante (pas de rayonnement émis).

Energie (E)

E3 Orbite 3
E2 Orbite 2
El Orbite 1

3°M Postulat : Lorsqu’un électron passe d’une orbite initiale ni (ou bien niveau) a une autre
orbite finale n2 (n2 > ny) il émet ou absorbe de I’énergie : AE =1 Ef—Eil = hv
AE =1En;- Enil=hyv

AE : quantité d’énergie = photon électromagnétique = rayonnement électromagnétique

v : Frequence v= C/A C: Vitesse de la lumiere et A: La longueur d’onde
h : Constante de Planck h=6,6210 *Js R
E
Ef Orbite f
AE =hv \
Ei [ Orbite i
A - Absorption: AE = Ef —Ei= En2- Eng E 4
AE ap= hv >0 n2
Absorption Emission
B - Emission: AE= Ef — Ei = Eny- Enp AE >0 AE <0
AEemi= hv <0 nl

4°™ Postulat : Les seules orbites possibles sont telles que le produit de la quantité de mouvement

(mv) par le rayon ( r ) de I’orbite soit un multiple entier de la constante de Planck h.

MVnIm= nh/2n

h : constante de Planck et n : entier naturel. / \
Masse de I’e- rayon de I’orbite

vitesse de 1’e-
2-Les résultats des Postulats de Bohr :

a- Le rayon de Bohr : la relation générale du rayon pour une orbite n est :
— 2
l=Tn
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h =rayon de I’orbite n o= le rayon de Bohr = 0,53 A°
n = désigne I’orbite l'o=10,53 10m

Remarque : n=1 c’est I’état fondamental, 1’état le plus stable et qui posséde I’énergie la plus faible.
Exercice n°5 : Calculer le rayon des orbitesn=1, 2, 3

Pour n=1 (état fondamental) =rox1 m=0,53A°
Pour n = 2 (Premier état excité) h=4rp=4x0,53=2,12 A°
Pour n = 3 (Deuxiéme état excité) r3=9rp= 9x0,53=4,77 A°

b- L’énergie de I’orbite (En) = I’énergie de 1’¢” sur I’orbite :

En=EL

n2 Ou E;=-13,6ev

Selon (a) et (b) on remarque que le rayon est I’énergie sont quantifiés n est appelé le nombre quantique
principale il désigne I’orbite et n € |[N*

Exercice n°6: Calculer I’énergie des orbitesn=1, 2, 3 En= E1/n?
Pour n=1 (état fondamental) E1=-13,6 eV

Pour n = 2 (Premier état excité) E>=Ei/4=-34eV

Pour n = 3 (Deuxiéme état excité) Ez=Ei/9=-151 eV

c- La vitesse de I’e” sur ’orbite : du 4°™ Postulat on a :

MVn h= nh Vn = nh
nin—-g_ gm|m— e S
27 " T 27mrn
Vn = vitesse de 1’e” sur 1’orbite M= massede l’e” I'h= le rayon de I’orbite n

Exercice n°7: Calculer la vitesse de 1’électron sur la 5¢™ orbite

Ona: Vs= 5 h Vs = 5x6,62 10°3*
2N me Is 2x3,14x9,110 % ry n?
Vs = 5Xx6,62 103 Vs = 4,37 105 m/s

2x3,14x9,110* 0,5310"° 25
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d- La formule de Balmer : du 3°™ postulat on a :
AE-|E,~E J=ho="¢=hco
1 _

Ou A = longueur d’onde, =1 =nombre d’onde

A
v =fréguence. Sinz>n; onaura la relation de Balmer

1 1

_v= 1/a= RH[ ] N2 > m

Ny 2 Ny 2

Ru : Constante de Rydberg =1,110" m*
3- Généralisation aux hydrogénoide:
La théorie de Bohr est applicable a I’hydrogéne et a I’hydrogénoide.

Définition : Un hydrogénoide est un ion, son noyau contient Z protons et 1’ion posséde un électron
comme I’hydrogéne

4
Exemple : 2 He
SHe —» 2'He™+ l¢
- - -4 —
5L - b = sli+le
.+ -+ -
5L —  4Li e
Hydrogénoide

Pour le cas des hydrogénoides on aura les résultats suivants:

Z' . E

* d’énergie de I’e” sur I'orbite n : EI’]Z—2 avec Ei=-13,6ev

n

I'o . n2 o
* le rayon de ’orbite n : FHIT I'o=0.53 A
_ ( 1 1

* ]le nombre d’onde : v=1/r= Z’°Ry - N2 >Ny

Lnlz n,’

4 - L’état fondamental, I’état excité et I’énergie d’ionisation :

n=1-> L’atome est a 1’état le plus stable, qui posséde 1’énergie la plus petite c’est I’état fondamental

\v4 n, n>1-> L’atome est a I’état excité car il aura une énergie > -13,6 ev .

Exemple: E;=-136eV; E,=-34eV, Ez=-151eV
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Pour n = 00 =» I’e n’est plus dans I’atome, ’atome est ionisé et E oo =0

L’énergie d’ionisation : (Ei) E (ev) X =0
C’est I’énergie nécessaire pour arracher
I’¢électron et I’amener vers I’infini (I’atome est ionisé). .
Etat excité n=2
A

E=E+Ey Etat n=1

Ei)O Absorption fondamental b a
Exemple : Ei =Eow-E;= -(-13,6) = + 13,6 eV

C’est I’énergie qu’il faut pour ioniser I’atome d’hydrogéne quand il est dans 1’état fondamental.

Remarque : pour faire quitter I’e” d’un état E (initial) on lui donne un photon (rayonnement) de
longueur d’onde A et d’énergie

=] — = = £: a
AE|E ~E [=hv=h&=hc¥
5-Les séries de raies et le diagramme énergétique

5-1définition : une série de raies est un ensemble de raies d’absorption ou d’émission.
N1 représente une série de raies et N, représente une raie dans une série Nz > nNy.

Série de raies

Al
r N\
raie—" |
Al Af
Série N1 no Domaine Longueurs d’ondes
(région du spectre) (A9

Lyman 1 234, ..., Ultraviolet (UV) 1220 > A >909
Balmer 2 345 ........... Visible 6545 >\ > 3636
Paschen | 3 4,56............ Infrarouge (IR) 18701 > A >8181
Brackett | 4 56,7 ccccnn.... Infrarouge proche 40404 >\ > 26300
Pfund 5 |678............ Infrarouge lointain A 240404

. e , C _
Chaque raie est caractérisée par sa fréquence v = x ou le nombre d’onde v=1/A

Remarque :

Chague série est limitée par deux raies limites 7\~1 et }\m

- Lorsque n1 = n et n, = n+1 cela représente la premiére raie de la série, elle correspond a la
plus grande longueur d’onde A , produite.

- Lorsque n1 = n et nz = oo cela représente la derniére raie de la série, elle correspond a la plus
petite longueur d’onde A co produite.
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Exercice n°8 : Calculer les deux raies limites de la série de Lyman.
Solution : La série de Lyman n;=1

1% raie de la série : ny = 1 et n; = 2. On a la relation de Balmer :

- 1 1

V:j./}L:RH - n2>n1
N1 2 N2 2
M 1% raie de lyman, correspond a n;=1 — np=2
1/=1110"( 1 -1) M= 1,21212 10 "m= 1212 A°
12 22

Aoo : Derniére raie de lyman, correspond & ;=1 — ny= 00
1/20=1110"(1 -1 ) 2o = 90910% m= 909 A°

12 o0

5-2 Diagramme d’énergie de I’atome d’hydrogéne

Un électron ne peut absorber ou émettre de 1’énergie c¢’est-a-dire rayonner qu’en passant d’un
niveau (orbite) initial ni a un autre niveau final n.. Ce changement d’orbites provoque des lumieres
(photons) caractérisées par des fréquences v reliées a 1’énergie AE par la relation :

AE=IEf — Eil=hv

Exemple du diagramme de la série de Lyman, état fondamental n;=1

E¢V)
A
O N = oo
(état ionisé)
lonisation
A
A A
AE= hv
-1,51 vy A4 =3
(2™ état éxcité)
-3,4 i n=2
(1 °r état éxcité)
-13,6 vV V. VvV VY =1
%{_/ ,_
. o (état fondamental)
Absorption Emission
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Remarque :

Plus on s’éloigne du noyau, plus les niveaux d’énergie se rapprochent et a I’ o0,ils se mélangent,
I’énergie n’est plus quantifié, le spectre devient continu et, a partir de cette raie limite la
théorie de Bohr n’est plus applicable.

Conclusion sur la théorie de Bohr :

Cette théorie malgré son grand succés pour I’hydrogéne et les hydrogénoides, ne pouvait pas expliquer
les spectres des atomes a plusieurs e, son défaut : elle appliquait une théorie macroscopique pour une
particule microscopique. Une nouvelle théorie est arrivée a expliquer le comportement réel de 1’e” et

des e dans les atomes, c’est la théorie de « la mécanique quantique ou ondulatoire ».

6 - La théorie moderne = la mécanique quantique:
Cette théorie est arrivée a expliquer 1’état des ¢ dans les atomes. L’e” est un corpuscule de masse (m)

et qui bouge selon une forme ondulatoire, sa longueur d’onde est donnée par la relation de « De
BROGLIE ».

A h _—¥ Constante de Planck : h=6,6210 “** J. s

m V<

\\ T~ Vitesse du corpuscule

Masse de 1’électron (corpuscule)

Exercice n°9 : On cherche La longueur d’onde d’une balle de masse 50g et de vitesse 60 m/s et la
longueur d’onde d’un électron masse 9,1 10 % Kg et de vitesse 3 10*m/s

Solution : On a la longueur d’onde A =h/mv

Le =66210 39110 33104 Ae =242 10 ' m = 242A° la longueur d’onde de I’e- est
significative pour les corps microscopiques, elle est donc non négligeable.

A galle = 6,62 10 2/ 50 102 60 A gaie = 2,210 * m=2,2102 A° la longueur d’onde de la balle est
non significative pour un corps macroscopique, elle est négligeable.

Donc, I’e” ne se trouve plus sur une orbite, mais il bouge sous forme ondulatoire, dans un volume
probable de I’espace appelé : orbitale atomique. L’orbitale atomique (OA) représente le volume dans
lequel va gravité 1’e” chaque orbitale atomique posséde une géométrie précise et une énergie
En = E;1 /n? , et chaque OA est caractérisée par les nombres quantiques n, | et m, elle sera notée

Wn, I, m. Chaque électron sera décrit par quatre (04) nombres quantiques (n, 1, m,s).

6-1 Les nombres quantiques
L’état d’un électron dans un atome, c’est-a-dire : son énergie, ses mouvements autour du noyau, la
forme de ’orbitale, est défini par 4 paramétres appelés nombres quantiques.

a) Nombre quantique principal (n): n € IN n=1,2,....0

- quantifie I’énergie de I’¢électron,

- définit une couche électronique ou un niveau d’énergie.
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n=1=couche K;n=2= coucheL ; n=3= couche M ; etc......

b) Le nombre quantique secondaire (I) : [0 <I <n-1]

Il caractérise une sous couche, pour chaque valeur de I, il correspond une sous couche (s/c) donnée ; et
une géométrie précise. Pour identifier les s/c on utilise les symboles suivants :

L 0 1 2 3
Sous couche S P d F
1 prend les valeurs de 0,1,2.................. n-1 donc
0<l<n-1

Remarque :

1- Les s/c s’écrivent comme suit : NS, NP, nd, nf (n= nombre quantique principal)

2- Le nombre | ne prend en général que 04 valeurs, car 1’élément possédant le plus grand Z dans le
tableau périodique s’arrétera a 5f. Toutefois, on a pour les éléments artificiels 1=4 = s/c g
Exemple : pour n=1 =» I=0donc ilya une sous couche (s/c):1s

n=2 [1=0 2s/lc: 2s n=3 1=0 3slc 3s n=4(1=0 4s/c( 4s
=1 2p 1=1 3p =1 4p
1=2 3d 1=2 4d

1=3 4f

c) Nombre quantique magnétique (m) : [-] <m <+l ]

Ce nombre m définit une orbitale atomique (OA).quand on utilise un champ magnétique, les OA
prennent différentes orientations pour chaque valeur de m, on a une OA, m prend (21 +1) valeurs et

m définit 1’orientation de 1’orbitale :

s/cs:1=0= m=0= 1seule orientation = 1 orbitale s

sicp:1=1=m=-1;0; 1= 3orientations = 3 orbitales p de méme énergie

slcd:1=2=m=-2;-1;0;1;2 = 5orientations = 5 orbitales d de méme énergie

sicf:1=3=>m=-3; -2;-1;0;1; 2; 3= 7 orientations = 7 orbitales f de méme énergie
> Les orbitales atomiques OA s’écrivent comme suit : NS m, NP m, ndm nfm

Exemple: L’0OA de las/c 1s (1=0 et m=0) est 1Sg

Exercice n° 9 : Donner les OA de la couche M

Solution :

On rappelleque n € IN", [0 <1 <n-1] et [[1 <m<+H]
Lacouche M = n=3ona:l=0,1,2donc 3 sous couches 3s, 3p, 3d.
s/lc 35 => m=0=1 OA = 35

slc3p = m=-1, 0, +1 = 3 OA = 3p.1, 3po, 3p+1

s/c3d= m=-2,-1,0,+1, +2 =5 OA = 3d-, 3d.1, 3do, 3d+1, 3d+2
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e L’OA s’écrit aussi \|1(n,l,m)
Y (1,0,0) = 1So Y (21,-1)=2pa Y (3,2,-1) = 3d -
Y (4,0,0) =4Sy Y (5,3,+2) = 5+,
WY (3,3, 3) cette orbitale n’existe pas car le nombre quantique | ne vérifie pas la condition.
3p+1 =¥ (3,1, +1)  2do n’existe pas car 1 ne vérifie pas la condition.
4f1 = ¥ (4,3,-1) 5S0=VY (5,0, 0)

En général

slc s = [1=0 m=0 1 0A
slc p=> I1=1 m=-1, 0, +1 3 0A
slcd = =2 m=-2, -1, 0, +1, +2 50A
slc f = 1=3 m=-3,-2,-1,0, +1, +2, +3 7 OA

d) Nombre quantique de spin : (s)

Ce nombre s caractérise le comportement de I’e” dans une orbitale atomique OA. Il prend les valeurs
+ 1/2. Il est di a la rotation de I’électron sur lui-méme. Deux orientations sont possibles :
S=+1/2(1)etS=-1/2(]).

Récapitulatif

n caractérise une couche Couche
\ 4
n, | caractérisent une sous couche Sous couches
v

n, I, m caracterisent une orbitale atomique | Orbitales atomiques

L 5 s
n, I, m, s caractérisent 1’électron Se trouvent les e

Remarques
1. Pour chaque valeur de m, il correspond une OA donc une case quantique
slc s 2>1=0 m=0 10A
=-1
slc p~2>I1=1 m=20 3 0A
m=+1
p
m=-2
=-1
slcd >1=2 <m=0 50A
m=+1
\m=+2

10
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r m=-3
m=-2
m=-1

sic f >1=3 < m=0 7 OA
m=+1
m=+2
L m=+3

2- Une OA se sature a 2e ~ les électrons sont notés sous forme de fléches orientées vers le haut
(s=+1/2 )ouverslebas(s=-1/2 ).

T A

Case quantique case quantigue
vide 1e" célibataire

\ 4

case quantique saturée

On aura donc: La saturationd’unes/c sseferaa2e”

La saturation d’une s/cp se feraa 6 e”
La saturation d’une s/c d se feraa 10 e~
La saturation d’une s/c fse feraa 14 e~
4 - Pour une couche (n), il correspond (n?0A) et (2n2).

6-2 Représentation graphique des fonctions ynm

1 - Description de I’orbitale « S »

L’orbitale s est définie lorsque | = 0 ce qui implique m = 0. Ces fonctions d’onde s’écrivent
W¥n,0,0. L’orbitale est de rayon r et de symétrie sphérique.

1'5 25

11
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2 - Description des orbitales « np »
L’orbitale p est définie lorsque | = 1 ce qui implique m= -1, 0, +1.

Les fonctions d’onde s’écrivent :‘P(n,l,O) ou npz; ‘P(n,l,-l) ou npx;
Yni1+1)ou np .-

Exemple : Les orbitales atomiques de la s/c 2p sont :

3 - Description des orbitales « nd » (pour information)
La forme des orbitales d (I = 2) est plus compliquée et il y a 5 orbitales d :
(m=-2,-1,0, +1, +2) (n >3)

4 4 4 l 4
y E X y% X y 5 E i X y%x y X
322 3,2 %, i, 3,

7 - Structure électronique des atomes (configuration électronique)
La configuration électronique d'un atome est la répartition de Z électrons de I'atome dans un
état fondamental sur les orbitales atomiques. Ce remplissage des orbitales atomiques s'effectue a l'aide

des quatre régles générales suivantes.
7-1 Régles de remplissage des orbitales atomiques

a) Régle de Klechkowski (ou ordre énergétique)

12
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1) Les € commencent toujours par occuper les niveaux d’énergie les plus faibles. L’ordre des sous
niveaux d’énergie est celui de (n+l) croissant, c’est a dire pour (n+l) le plus petit correspondra
| “énergie la plus faible.

2)- Lorsque deux sous couches ont la méme valeur de (n+1), pour n le plus petit correspondra 1’énergie
la plus faible.

3) - Les électrons sont écrits en indice supérieur [1s% 3p°....].

Cet ordre énergétique des orbitales atomiques suit la progression qui peut étre représentée par le
diagramme de Klechkowski (ou d’énergie) :

Le diagramme de Klechkowski :

A/la/ Début fleche _ Bout

A

‘2/ 2
n=3 / La lecture se fait du début vers le bout de la fleche
n=
n=>5

6f
n=7 P 7d T7f
Sur ce diagramme d’énergie, on constate que 1’ordre énergétique de remplissage est le suivant :

1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p S5s 4d 5p 6s 4f5d 6p .....

Soit les deux orbitales:  2s:n+l=2+0=2 L’ordre de remplissage est 25 2p

2p:n+l=2+1=3 (n+ 1) croissant

3p:n+tl=3+1=4 L’ordre de remplissage est 3p 4s
4s:n+l=4+0=4 méme val
I’énergie la plus faible

Remarque: I’ordre croissant de 1’énergie ne correspond pas toujours a 1’ordre croissant de la distance
des e du noyau.

Exemple : le cortége électronique des éléments sera :
oF: 12252 2p°

16S: 1% 25? 2p° 3s? 3p*
3sBr : 152 252 2p® 3s? 3p®4s23d10 4p°

b) Régle d’exclusion de Pauli
Il est impossible que deux électrons d’un méme atome possédent quatre nombres quantiques
identiques. lls doivent se différencier par leur spin.

Exemple : Les nombres des e- de 1s?

13
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n=1 n=1
1=0 1=0
m=0 m=0
s=+1/2 s=-1/2

c) Regle de Hund :

Pour les sous couches p, d , f ( multi cases ), on commence le remplissage par remplir le maximum
d’OA, puis par leur saturation avant de passer a la s/c suivante :

Exemple : |N| |N| | TZH | | correcte

6C: 1s*> 28 2p
@W II Incorrecte

7-2 Structure électronique des atomes

La structure électronique des atomes se traduit par :
a) Cortege électronique

Le remplissage se fait selon la régle de Klechkowski.

Exemple:
20 Ca:  1s® 2s% 2p® 3s? 3p° 4s?
sMn: 182 25? 2p® 3s? 3pb 4s? 3d°
36 Kr: 1s? 2s? 2p® 3s? 3p® 4s? 3d1%4p°®

b) Configuration électronique
On se base sur la position de 1’¢” par rapport au noyau, il y a deux étapes

1% étape : on établit le cortége électronique

2°™ étape : on rectifie sur le cortege la position des différentes s/c selon I’ordre croissant de n.
Exemple:
80: 1s? 2s? 2p* [cortége = configuration]
e
n=1 n=2

. 2 2 6 2 6 2 6 A
wFe: }s_lzls 2p I33I 3p 45__3(1 cPrtege

n=1 n=2 n=3 n=4 n=3

14
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Les sous couches (n=3) sont séparées par une 4s, donc on rectifie sur le cortége la position des

différentes s/c selon 1’ordre croissant de n.

s6Fe: I132I I232 2p6I |332 3p63d6| 45

n=1 n=2 n=3 n=4

Les deux étapes nous donnent la configuration.

Configuration = cortége + classement selon n croissant

Remarque : les gaz rares (nobles) possédent une structure ns? np® trés stable ce sont :
[ 2He, 10Ne, 18Ar, 36Kr, 54Xe, gsRn ]. Pour simplifier I’écriture d’un cortége électronique, on remplace
souvent des sous couches qui forment le gaz noble par le symbole correspondant.
Exemples:  C: 1s* 7s* 2p* 20 Ca:ls? 25° 2p° 3 3p° 4
6C : [2He] 2s? 2p? 20Ca: [18Ar] 4s
oFe: 1s2 252 2p° 352 3p° 4g? 3d°
aFe: [18Ar] 4s? 3d°

7-3 Electrons de valence

Ce sont les e qui suivent le gaz noble dans le cortége électronique. Ces e ~ interviennent dans

la formation des liaisons chimiques, et on écrira : i X = [gaz noble] e de valence !
U
Exemples:
1Na: [10Ne] 3s* sFe: [18Ar] 4s? 3d° 16S: [10Ne] 3s? 3p*
Remarque:

1)- Les e ~du gaz noble sont appelés : électrons du ceeur, ils sont solidement liés au noyau et
ne participent pas aux réactions chimiques.

2)- Les électrons des sous couches d et f quand elles sont saturées (d %) (f'4) sont considérés
¢lectrons de cceur.

Exemple:

35 Br:  1s? 2s? 2p® 3s? 3p° ;152 3d%4p®

3sBr:  [1sAr] 4s? 3d'%4p°

Le brome posséde donc, 28 électrons de ceeur et 7 électrons de valence

a7Pd:  [36Kr] 5s? 4d® 36 e- de cceur et 10 e- de valence.

84 P0O: [54Xe] 6s? 4f 14 5d1% 6p* 78 e- de ceeur et 6 e- de valences
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7-4 Sous couches de valence externes, internes
et couche de valence
» Les s/c de valence externes sont les s/c ns et (ou) np qui ont la plus grande valeur de n leurs e
partent en premier
» Les s/c de valence internes sont les s/c nd et (ou) nf qui ont la plus grande valeur de n
» La couche de valence est la couche qui a le plus grand n, elle contient les e ~ de valence qui

partent en premier lors d’une réaction chimique.

Exemples
s3l: 152 252 2p° 3s? 3p® 4s? 300 4p° sz 4d1°5p8

Couche de valence n=5
e- de coeur = 46
sal: [36 Kr] 552 4d10 5p5 e- de valence =7

s/c de valences externes : 5s 5p
s/c de valences internes : 4d

7-5 Valence : Elle est liée au nombre des électrons célibataires que posséde I’atome et qui forment
des liaisons.

Exemples:
(13 i TF ]

s0: [2He] 2s? 2p* 2s 2p Deux électrons célibataires = bivalent
1Na: [10Ne] 3s E Un électrons ceélibataires = monovalent
3s
N: [2He] 2s? 2p® el [ TH1% 1 Trois slectrons célibataires = trivalent
23 2p

7-6 Propriétés magnétiques des éléments

a) Eléments diamagnétiques :

Atomes ou molécules ne possédant pas d’électrons célibataires.

Exemple : 4Be, 2He.............

b) Eléments paramagnétiques : Atomes ou molécules possédant des électrons célibataires.
Ex: sLi, 1H, 11Na.........

Chapitre IV
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Classification périodique des éléments

Introduction : Au XIX®"siécle, les chimistes essayérent de regrouper les éléments chimiques selon
leur poids atomique, mais c’est la classification de MENDELEIEVE en 1869 qui eut un grand succes.
Il placa les éléments en lignes et en colonnes selon leur numéro atomique Z croissant.

= TABLEAU PERIODIQUE DES ELEMENTS ...

= 1 1.0079 2 4.0028
(=)
E 1 H NUMERO DU GROUPE NUMERO DU GROUPE He
OMM STRACT SERVI(
= 2 A REC AND(!I\TVE)NSDEL‘VUP<C c;gmaummAcr CE 13 WA 14 IVAIS VA 16 VIA 17 VIA| veww
3 6o4t|4 90122 13 WA 5 10811|6 12011|7 14.007|8 15900|9 18.9908(10 20.180
. NOMBRE ATOMIQUE — 5 10,811 |— MASSE ATOMIQUE RELATIVE (1)
2| Li | Be B 1€ ' N | O | F | Ne
UTHIUM | BERYLLIUM svmsoLe —— B BORE | CARBONE | AZOTE | OXYGENE | FLUOR NEON
11 22980 [ 12 24.305 BORE —f— NOM DE L'ELEMENT 13 26982 | 14 28,086 |15 30.974 |16 32,085 |17 35453 (18 30.848
.
3| Na | Mg Al | Si | P S | Cl|Ar

=, —
SODIUM _|MAGNESIUM|3  llIB 4 IVB 5 VB 6 VIB 7 VIB 8 9 10 11 1B 12 [B] ALUMINIUM | SILICIUM | PHOSPHORE | SOUFRE | CHLORE | ARGON
19 39.098 (20 40.078 | 21 44.956 | 22 47.867 | 23 50.942 | 24 51.996 | 25 54.938 | 26 55.845 | 27 58.933 | 28 58.693 | 29 63.546 |30 65.30 31 69.723 |32 72.64|33 74.922|34 78.96)|35 79.904|36 8380

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

CALCIUM TITANE CHROME ESE ]| FER COBALT NICKEL CUIVRE 2INC GALLIUM | GERMANIUM| ARSENIC SELENIUM BROME KRYPTON
37 85.468 |38 87.62 | 39 88.906 | 40 91,224 |41 92,906 |42 0594 |43  (98) | 44 101.07 |45 102.91|46 106.42 (47 107.87 |48 112.41|49 114.82(50 118.71 |51 121,76 |52 127.60|53 126,80 |54 131.20

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

RUBIDIUM ONTIUM | YTTRIUM | ZIRCONIUM | NIOBIUM | MOLYBDENE RHODIUM | PALLADIUM ARGENT CADMIUM INDIUM ETAIN TELLURE 100E XENON
55 1328156 137.33| 57.7] 72 178.48 |73 180.85|74 183.84|75 186.21|76 180,23 |77 192.22|78 195.08 |79 196.97 | 80 200.50 | 81 204.38| 82 207.2 |83 208.98 |84 (209)|85 (210)| 86 (222)

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

CESIUM BARYUM HAFNIUM | TANTALE |TL RHENIUM | OSMIUM IRIDIUM PLATINE OR MERCURE | THALLIUM PLOMB BISMUTH | POLONIUM | ASTATE RADON
87 (229)|88 (226)| gg.103 (104 (261)|105 (262)|106 (266)( 107 (264) (108 (277)| 109 (268)| 110 (281)(111 (272)| 112 (285) 114 (2809)
7| Fr | Ra |AcLr| Rf | Db | Sg | Bh | Hs | Mt | Uun|Uuu|Uub Uuq
FRANGIUM | RaDiuw | Actinides DUBNIUM BOHRIUM | HASSIUM 1UM| L
Lanthanides

57 138.91|58 140.12|59 140.81| 60 144.24 |61 (145)| 62 150.36 | 63 151,86 | 64 157.25 |65 158.93| 66 162.50 | 67 1564.83 | 68 167.26 |69 168.93 |70 173.04 |71 174,87

Lo masee somiaue st st domis s 6 | La [ Ce | Pr | Nd ([Pm | Sm | Eu |Gd | Tb | Dy | Ho | Er |Tm | Yb | Lu

ont pes de nudéides stables, a valeur enire
parsothieis e ta ncmbew/ds rases e LANTHANE | CERIUM | PRASECOYME | NEODYME |[PROMETHIUM| SAMARIUM | EUROPIUM [GADOLINIUM| TERBIUM |DYSPROSIUM| HOLMIUM | ERBIUM THULIUM | YTTERBIUM | LUTETIUM

TPisctope de félément ayant Ia durde de vie la .
plus grande. Actinides

Touteleis pourles ois Sbments Th. e st (89 (227)[ 90 202,04 [91 231.04[ 92 23003[93 (37|94 (244)[95 (an[96 (@n|97 @an|98 (21|99 (252)[100 257|101 (258)[102 (250|103 (252)
pabojugrid p

7WAc | Th | Pa | U Np|Pu|Am| Cm| Bk | Cf | Es | Fm|Md| No | Lr

ACTINUM | THORIUM URANIUM _| NEPTUNIUM | PLUTONIUM CURIUM _ | BERKELIUM |CALIFORNIUM|EINSTEINIUM] FERMIUM | MENDELEVIUM| NOBELIUM |LAWRENCIUM

I - Description de la classification périodique des éléments :

» Le tableau périodique est composé de 7 lignes appelées « périodes » et de 18 colonnes appelées
« familles ».

» Le numéro atomigque augmente de gauche a droite dans une période et de haut en bas dans une
colonne.

» Les éléments d’une méme période ont la méme valeur du nombre quantique principal maximal n
(' méme couche).

» Les éléments appartenant a une méme colonne (groupe, famille) ont généralement la méme
structure électronique externe, donc souvent des propriétés chimiques ou physiques voisines.
A - Périodes

1°® période

2°™ période

3°™ période

4°™ période

5™ période

6°™ période

2 éléments
8 éléments
8 éléments
18 éléments
18 éléments
32 éléments

1
oOUlh, WN P

n
n
n
n
n
n

Pour la 7°™ période les éléments sont moins évidents car il y a interférence entre les sous couches 6d
et 5f (les eléments radioactifs).
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B- Colonnes (familles = groupes)

- Les éléments d’une méme famille ont la méme structure électronique externe c'est-a-dire le méme
nombre d’électrons de valence.

- IL y a en tout 18 familles (colonnes), la famille est caractérisée par le nombre d’électrons de valence,
et numéroté par un chiffre romain de | a VIII. De plus, dans chaque famille on distingue les sous-
groupes.

sous-groupe A : les électrons de valence occupent les orbitales atomiques s et/ou p.

sous groupe B : les électrons de valence occupent 1’orbitale atomique d.

- La classification périodique est divisée en 4 blocs selon la structure électronique externe des
éléments. On a le bloc s; bloc p; bloc d; bloc f.

Bloc s

Bloc p

H He
Li |Be Bloc d B |c F Ne
Na Mg Al Si P S CI Ar
K Ca Sc Ti v Cr Mn Fe Co Ni Cu | Zn Ga Ge As Se Br Kr
Rb Sr Y Sr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sb Se Te | Xe
Cs Ba La Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi Po At Rn
Fr Ra Ac

Ce Pr Nd Pm | Sm | Eu Gd Tb Di Ho Er Tm | Yb Lu
Th Pa u Np Pu Am | Cm | Bk Cf Es Em | Md No Lr

Bloc f

Bloc s : Il comporte les deux premiéres colonnes du tableau (colonnes 1 et 2)

Colonne IA : les alcalins leur structure externe : ns*

Colonne I1A : les alcalino-terreux leur structure externe : ns

Exemples:

sLi : [2He] 2s ! structure aprés le gaz noble sous la forme ns' = il appartient au bloc s famille des

alcalins. <‘é;iode n=2
sLi: [He] 2s? amille 1A

sBe: [;He] 2s 2 structure aprés le gaz noble sous la forme ns* = il appartient au bloc s famille des
alcalino terreux. Période n=2
4Be: [He] 2s 2 ﬁvamille A
19K: [18Ar] 4s 1 (n =4, famille 1A)
ss Ba: [54Xe] 6s 2 (n =6, famille 11A)

Bloc p : Il est constitué de six (6) colonnes de 13 & 18, leur configuration externe est: ns® np'

(i: 1—>6). Ce sont les colonnes :

A (ns® np') IVA (ns’np?) VA (ns® np®) VIA (ns? np*)
VIIA (ns? np®) VIIA (ns?np°)
Exemples:
6C : [oHe] 2s? 2p? structure aprés le gaz noble sous la forme ns’np® = il appartient au bloc p
6C: [He] 2s? 2p? ériode n= 2
mille IVA
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80: [2HE] 2s? 2p* n =2 colonne VIA 17Cl : [10Ne] 3s? 3p® n =3 colonne VIIA

Remarques

1- Le chiffre romain indique le nombre des électrons dans la couche externe : électrons de valence.

2- Les éléments du bloc p a partir de n = 4 auront une sous couche d saturée (10 électrons) donc trés
stable, leur structure sera: ns® (n—1) d'° np'. Ex:

3sBr: [18Ar] 4s 23d4p° n = 4 famille VIIA

82 PO:  [54Xe] 6s? 4f 1 5d'° 6p* n =6 famille VIA

Bloc d : 1l comporte dix(10) colonnes de 3 a 12 (famille B) ce sont les métaux de transition, 1’orbitale
d commence a ce remplir & partir de n = 4. La structure externe est : ns* (n-1)d' (i: 1 — 10).
Ce sont les colonnes :

IB: ns®(n-1)d* IVB:ns?(n-1)d® VB:ns?(n-1)d® VIB:ns?’(n—-1)d*

VIIB : ns? (n-1) o® VIIIB (LES Triades)
|
| | |
ns® (n-1) d° ns® (n-1) d’ ns® (n-1) d®
IB: ns?(n-1) d° 11B: ns®(n-1) d®
Exemples :
22Ti: [18Ar] 45°3d 2 (n = 4 famille IVB) ructure externe sous forme de ns? (n-1) d'
les éléments sont du bloc d

a6Fe: [18Ar] 45°3d®  (n = 4 famille VIIIB)
30ZnN: [18Ar] 4s%3d *°  (n =4 groupe 1IB)

Bloc f:

-Les élements pour lesquels n = 6 et qui suivent le lanthane (s7La) sont appelés Lanthanides ; ils
correspondent au remplissage de la sous couche 4f.

- Les éléments pour lesquels n= 7 et qui suivent 1’actinium (gAC) sont appelés Actinides ; ils
correspondent au remplissage de la sous couche 5f, ils sont tous radioactifs.

-Les lanthanides et les actinides qui constituent le bloc f sont appelés les métaux de transition internes
(sous couche f incompléte).

-. Les éléments dont le numéro atomique est supérieur a 92 sont Les Transuraniens, ce sont des

éléments artificiel a I’exception du plutonium ; ils sont synthétises dans les réacteurs nucléaires
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I1- Etude de quelques familles

Les éléments du tableau périodique peuvent étre classés dans trois grandes catégories, les métaux, les
non-métaux et les métalloides. Voici un tableau périodique représentant ces catégories :

Tableau périodique des éléments

Légende
= métaux
= non-métaux

= métalloides

Métaux de post

~

-3
=

Lanthanides
series

E Non métaux ] o als
- - el R -
u A W Métaux de EER Halogenes WA IVA VA VIA VIA m
3 M ansitions mmm Gaznobles 7 5
my - olc [ [o] - Joe
11 15 17
Na W WB IVB VB VIB VIB VIIB B 1B mm P E Cl m
19 22 23 27 31 34 35
[l e[ ['v [or[an] e[ o] [cu 2 [ [ [ [ 5e o [
37 B 39 43 46 47 48 52 53
Rb P8y [zr [No [al'7e [Ru ['Rn |'pa ['ag [€d]in ['Sn |'Sb [Te "1 [Xe]
f: 72 73 74 75 76 v 78 79 80 81 82 83 84 85 86
E Hf W|]Re]Os| Ir AulHg|] Tl | Pb| Bi | Po] At
87 107 117
Fr [Ra gl &7 [ Do | So [Bn s |t GuaUup{Uun]ius |Uug
‘La|Ce |'Pr [Nd [Pm]|Sm|

E E-U
—
c3
=
(sl

5
o
-3
o
me
L

(-]

T
Th | Pa LU fNo [Pufam[cm|Bic| &t | Es [Fm [ Wa

Actinides
series

=
o
E
=
o
8
-

a) les métaux : 1ls sont situés a gauche et au centre de la classification périodique : blocs s

(sauf I’hydrogene) d, f et une moitié¢ du bloc p.

La plupart des éléments du tableau périodique sont des métaux ; Les métaux ont tendance & céder des
électrons et devenir des ions positifs, ils sont donc électropositifs. K —» K'+1¢e

Ex: Fe?, Ag*, zZn*
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Les éléments du bloc d sont les métaux de transition externes et les éléments du bloc f sont les métaux
de transition internes. Les métaux de post transition sont situés dans le tableau périodique entre
les métaux de transition & leur gauche et les métalloides & leur droite. Ce sont des métaux mous ou
fragiles a la résistance mécanique médiocre, avec un point de fusion inférieur a celui des métaux de
transition. Ce sont : Al, Ga In, Sn, T, Pb et Bi

Propriétés des métaux : - Des solides cristallisés a point de fusion élevé (exception : le mercure est
liquide, le gallium et le césium possedent des températures de fusion trés basses).

- Forte conductivité thermique et électrique.

- Le caractére métallique des éléments augmente de haut en bas dans une colonne et de droite a gauche
|

A

dans une période.

b) Les non-métaux : relativement peu nombreux, Ils sont situés a droite dans la classification
périodique : seconde moitié du bloc p (Ex: O, N, C, P ) a I’exception de I’hydrogéne classé avec les
métaux. lls ont tendance a capter des électrons et a former des ions négatifs, ils sont électronégatifs.
0 + 26 —>» 02"

On peut citer la famille de I’oxygéne (VIA), des halogenes (VIIA) qui sont trés électronégatifs ainsi
que la famille des gaz rares qui sont les €léments de la colonne 18 (famille VIIIA), leur structure est :
ns® np® sauf pour I’hélium (;He) 1s% ces éléments présentent une grande inertie chimique.

Les non-métaux sont gazeux (pour la plupart), liquides (brome) ou solides (carbone, soufre) a
température ordinaire.
- lls sont mauvais conducteurs de la chaleur et ce sont des isolants €électriques. [Sauf le carbone qui est
isolant (diamant) ou conducteur (graphite)].
c) Les métalloides : lls se trouvent entre les métaux et les non-métaux, leur comportement est a la fois
non-métallique et métallique car ils présentent des propriétés non-métalliques tout en conduisant
I’électricité, ce qui est une propriété propre aux métaux. On les appelle aussi semi-conducteurs. Cette
classe d’éléments comprend : bore, silicium, germanium, arsenic, antimoine, tellure et astate.

I11- Caractéristiques atomiques et périodicité

1) Rayon atomique ra (ou rayon covalent) :

Il représente la distance entre le centre de I’atome (le noyau) et le dernier électron.

Dans le tableau périodique, le rayon atomique r, augmente de haut vers le bas dans une colonne et de
droite a gauche dans une période.

On a aussi le rayon de I’anion X" et le rayon du cation X".
X+l —» X X —X +1e l
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4- Electronégativité (En)
C'est une grandeur qui mesure l'aptitude d'un élément a attirer vers lui les électrons au
sein d'une liaison de covalence = apparition de charges partielles.
A®%r___ B?® (B est plus électronégatif que A)
Dans le tableau périodique, (En) augmente du bas vers le haut dans une colonne et de gauche

a droite dans une période. R

[

En

Selon Pauling, I’¢1ément le plus électronégatif est le fluor et le moins électronégatif le césium.

Il existe deux échelles d’électronégativité: échelle de Mulliken et échelle de Pauling.
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