CHAPITRE | : ATOMISTIQUE




1. Structure de I'atome.
- Le noyau et les électrons.

- Les atomes sont constitués d’'un noyau tres
dense, chargé positivement, entouré
d’électrons (charge électrique négative).

- Le noyau est constitué de deux types de
particules (protons et neutrons) appelées

nucléons.




Novau §

Charge electrique

Proton : q=+1,602.10"7 C

| Neutron 0

Electron : q=-1,602.10"7 C

Masse

m, =1,6726.10"" kg =1836 m,

m, =16749.107 kg = 1839 m,

m, =9,1094.107" ke




- Un nucléide est une espece atomique symbolisce par : ‘; X

Z :numéro atomique = nombre de protons

[l est défini par : ,
P A 'nombre de masse = nombre de nucléeons

A=Z+N D’ou le nombre de neutrons : N=A - Z

Iéc

N

nucléide




Des nucléides ayant le méme nombre de
protons (méme Z) correspondent au méme

élément. lls portent le méme nom. Exemple :

Magnesium : E}ng ?%Mgﬁ TgMg




* Lesisotopes d’'un élément sont des nucléides
ayant le méme numéro atomique Z,

mais des nombres de masse A différents.

Exemple : :I[ - hydrogene et ﬁ][ - deutérium




- Masse atomique réelle = masse d'un atome reel ; §'exprime en kg ou en u.m.a. (u)

(unite de masse atomique). L'isotope

4 sertde éférence : n

el qui pese 1,99625.10% kg conespond a 12 u exactement =

-

nostule qu'un atome
1= 166034107 kg

uzmpzmn




- Nombre d"Avogadro N
("est le nombre d’atomes reels contenus dans | mole de lisotope 12 ¢ ducarbone.
Mole = unite de substanceet on postule que | mole de! C pese exactement 12 gmol”

5N, = 1210°/199625.10% = 6,022.10-3 mol”™




- Masse atomique moyvenne d’un élément : masse de cet élément en u.m.a.
en tenant compte de ses 1sotopes.

oM. T, T, ... T,: % (abondance des différents isotopes
_ 1% o
M=)—— de I"elément)
i LTj
i

M, M,, ... M, leurs masses atomiques respectives




Exemple : e chlore naturel contient 75 % de sotope *Clet 25% de [isotope (1

3Ty < 7 1:35“
(i

La masse ﬂ[ﬂlﬂi[]UE movenng est; M 3




e d'um elcment= masse 'une mole (symbole ; mol) de cet element.
mol = ensemble de Y, = 6,022.1013 enfites 1dentiques (atomes, moleculs, particules .
- Evemple: Masse atomique réele de | atome du muckede N = 141

Masse molaire de | mole de N, ¢'esta dire a masse de 6,022.1(F

atomes de “N = 14 g.nol




L mass molir (6" mole) d'un uclid evprimgeen .mol” et exatement
¢oale & o masse atomique (d'un atome el de ¢ nuckide) exprimée en .

+Vasse molaie ¢ une molecale= somme desmasses molate des atomes qul
consitent mokeule;  Ex; M(H0)=(1x2)+ 1o=18 o




), Modele de Bohr, Cas de ['atome H.

11, Objectif,

Repartition des electrons autour du noyau - Determination d ['energie.
1), Energie dans un etat stationnaire donne,

- L'electron decnt une orbite circulawre centree sur le noyau immoble. |
- Lelectron est soumisa a foree d'atraction coulombienne - wp  |F) = — 5
[

£, =8,8) 0N (permuttvite du vide) ; = rayon de 'orbits




- L'¢lectron est aussi soumis 4 la force centrifuge F | ]31 =ma= mv3 It |

Altquibe: | 22 e
Fi=F, — 5 | F— 5 (]

Wy 1f T 4re, -




Energie totale = Energie potentielle + Energie cinétique

Energie potentielle : E | E2
NErZ1¢ poICnLIciic . ———
o P dmey 1
2
o l [l 1 e
Energie cinetique Ec =—ml,_:2 = — —
2\ 41, 1

Energie totale : b ===|—
2\ dne,

5
l e”
r

(2)




1.3, Hypotheses de Bohr.

) Lelectron ne peut s siuer que sur certaimes orbites bien precises ou permises, de telle sort
que Son energie reste constante
1) Lorsque "clectron absorbe ou émet de 'energe, 1 change d'orbte ou de niveau d'énergie

- Orbies permises <=> orbites stationnaires <=l‘*‘ Inr=nl \ (n=12 3.)




- Lows de Broghe : A toute particule en mouvement (de masse m et de vitesse v) on associe

une radiation de longueur d'onde: A =— (3)
mv
A nh nh
Onaalors: 2T =—; S0ItV=——
my 2 mr

En remplacant v par sa valeur dans ["équation (1), on determme ;

-le rayon des orbites : [r, =n” ———| 21| = 5,3.10’” m=053 A




—
| m

|
[ énrgecomepondae (0) £, = '[—ﬂ ~7h=-7 130 ()
17 N

f= constante

=218 soiteneV: K= 136V (1 eV=16.107)



Exercice d’application

e Calculer, en utilisant le modele atomique de
Bohr, le rayon r, de la premiere orbite (orbite
K) décrit par I'électron autour du proton (On
donne h=6,627.103*).s;e=1,6.1019C;

m =9,1.1031ke;g_=8,85.10-12Fm-1)

* Donner sa valeur le systeme MKS et en A°.



Exercice d’application

1/ Exprimer I’énergie totale du systeme noyau (proton)-électron dans le systeme d’unités

électrostatiques uescgs)ueu
2/ Calculer I’énergie totale de I'atome sur une orbite définie par n.

3/ I’électron passe d’une orbite nb a une orbite na, donner la fréquence du rayonnement

émis, ainsi que la longueur d’onde

4/ le modele de Bohr donne une représentation presque satisfaisante de I'atome
d’hydrogene. Pour n=1, I'atome se trouve dans son état fondamental, sa stabilité est

maximale.
Calculer le rayon r1 en cm correspondant a cette premiére orbite.

On donne : h=6,62103%j.s,e=4,810 2’ uescgs,m,=9,1 10 28 g



14, Transitonsentre niveau electroniques
' L seonde ypohes e B, L asage ' ¢ duneorte e parn, ume i
efme prn, ¢ ft par echang unguanu d g

5 ———————— |

ME‘ | hE V¢ Tbguencede b radiaton: ¢ ongueur d'onde, ¢ viese de
| || e = 0™ b contante e Pk = h,hlh.lll’”.l.ﬁ




L (V)

—13,&.% 4
1 3 v Etats excites
~13.6.5 -
1 =2
—13.6.— = T
4 =
o
Z hV
= & - FAVAVAY o
S = 3
- =
% =
—l3,ﬁ Yy . n= 1 Erat fondamental




I me” 1
Or, pour 'atome H : |[E, =————=—= =-13,6 — (&V)
n- 8 gHh n

= L’ecart d’eénergie entre deux niveaux n, et np s’cent ;

AE|=hv =[E; —E;|= 13,6[—1,;— —ITJ (eneV)
ng Nnj




IAE ‘: hv = hﬁ£= 6’62'10_3451'5} 3'103(1“1’1 /s)
(1) X
(m)

. 1 eV=1,602.10""7]
19,86.107=° 12,41, 10~ 12400
LAE{e'v |

1 A=10""m

19 = 10 = -

12400 L
avec : |[AE|=13, 6[—3 _2]
" pEey)| np




Remarque :
Quand n=1, 'atome est a |'état fondamental (E.F)
Quand 5 —~ 1 I'atome est a |'état excité (instable)

Etat excité (E”) par suite d‘un apport extérieur (d’énergie),
la durée de vie est tres élevé, donc il revient a son état
stable : radiation émise




I

C
ﬂE=|Eﬂ:—Eﬂ|=h1}=h1 n>=n

C’est I'énergie correspondant a la transition d’un
électronden’ an

C
A=—
V
C 2mtmee“KE* [ 1 1
hv = hE - Eﬂ! - Eﬂ B h2 I:T?.E 11-’3]

EHEWE*HE( 1 1 )

1
A h3C nZ n'?



Relation de BALMER

l:RHI 1]

A ne nr

RH : Constante de RYDBERG

HH -1 .0967776.10"m™?



-0,28 eV n=7
K V] -
-0.54 eV =8
n=5
-0,85 eV =%
-
©
)
% YYY n=3
Série de Paschen
-~ (Infrarouge)
©
»
)
@ n=2
Série de Balmer
%
©
)
T_YYYYYY e
Série de Lyman
(Ultraviolette)

Echelle d'énergie non respectée



n=1n=23sériede [YMAN: UV
n=2n"=34sériede BALMER: VISIBLE
n=3n"=45sériede PASHEN : IR PROCHE
n=4n"=506sériede BRACKETT : IR MOYEN
n=>5n"=06,7sériede PFUND: IR LOINTAIN



Limit - Ly-v Ly-p Lyman- o
911.2674 972024 1025184 121567 &
|
. L ] L
T T T T ' T ' T T T T
900 950 1000 1050 1100 1150 1200 1250

Wavelength - [A ]



. longueur d'onde
Transition

(nm)
2-1 ; 121,5
3-1 ; 102,5
4-1 ; 97,2
5-1 : 94,9
6-1 : 93,7
7-1 ; 93,0
8-1 ; 92,6
9-1 ; 92,3
10-1 ; 92,1
11-1 ; 91,9

Limite : 91,15 nm



energia d'un
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Exercice d’application

La premiere raie de la série de Balmer dans le spectre de
'atome d’hydrogéne a pour longueur d’onde A = 6562,8 A
, déterminée a 1/10 d’Angstrom prés. Déduire la
constante de Rhydberg en cm, en précisant I'erreur

absolue sur la valeur trouvée.



Energie des états stationnaires :

Pour ’HYDROGENE

E — —1?{,5
E, =—136ev
E, = —3,45ev
E, = —0,85ev
F =



Pour un HYDROGENOIDE

un HYDROGENOIDE est un ion constitué par un
noyau porteur de Z charge positive, autour du
guelle gravite un seul é

,He He™ o L1 Li*?

—13,6 __
— 5 A=
T

n

1

T=RaZ? ()




Pour un polyélectroniqgue

L'électron est le responsable de I'émission du spectre
optique de raies, il est séparé du noyau par des é, il existe
un effet d’écran de la part de ce é vis-a-vis I'é optique.
C’est I'effet de Zeeman: |a force d’attraction du noyau sera
plus faible au lieu d’étre

-
Fa

e
F, =KZ—
-'.'I|.-'|'.|'L

Elle sera
(Z cF)

-'-'I|.-'r.|'l

F.=K

o : constante d’écran dépond de n (regle de SLATER)



= — 4
n n2
/11
= Rul (TLE - n'?
1




Détermination de la constante d’écran

Pour un électron de niveau n la constante o est Ia
somme des contributions suivantes :

0, pour les électrons d'énergie supérieure a celle de
I'électron considéreé.

0,35 en général pour tous les électrons du groupe
d'orbitales ayant la méme valeur de n.

0,85 pour les électrons s ou p et 1 pour les autres
électrons d, f.. pour le niveau (n - 1).

1 pour tous les électrons des niveaux (n - 2) et inférieurs.



électro

j /élzctr 1s | 2s2p  3s3p @ 3d | 4s4p  4d
oni

1s 0,30

2s2p 0,85 | 0,35

3s3p |1 0,85 0,35

3d 1 1 1 0,35

4s4p | 1 1 0,85 0,85 0,35

4d 1 1 1 1 1 0,35

NB : On voit que, avec l'approximation de Slater, on considere que les
électrons s et p d'un méme niveau ont la méme énergie (puisqu'ils subissent
les mémes constantes d'écran). Ceci, comme on |'a vu auparavant n'est pas
vrai dans des modeles plus élaborés.



Exemple du chlore

Le chlore (Cl) dispose de Z=17 électrons, et possede la configuration

électronique : 1s2 2s2 2p® 3s2 3p°.

On étudie dans cet exemple un électron de valence (c'est-a-dire

appartenant a la derniére couche électronique, ici 3s2 3p°) :

Ainsi, la charge effective pour un électron de la sous-couche 3s ou 3p sera
=7 -0

avec une constante d'écran due aux 6 autres électrons sur la méme couche

3s/3p, 8 électrons sur la couche 2s/2p et aux 2 électrons de la couche 1s,

soit :

— 6 %0 353, + 850 252y +2%0 1, =6x0,35+8x0,85+2x 1=10,9

ce qui donne une charge effective de :
Z"=17-10,9=6,1


http://fr.wikipedia.org/wiki/Chlore
http://fr.wikipedia.org/wiki/Configuration_%C3%A9lectronique
http://fr.wikipedia.org/wiki/Configuration_%C3%A9lectronique
http://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89lectron_de_valence

n: est le nombre quantique principal, il définit les niveaux énergitiques (couches)
Théorie de Bohr est insuffisante

Insuffisance du modéle de BOHR.

BOHR ne considere que des orbites circulaires définies par un
nombre quantique n . Or, lorsqu’ on place 'atome d’hydrogene
dans un champ extérieur (électrique ou magnétique), on
observe des déplacements, ou méme des nouvelles raies, non
prévisibles par la théorie de BOHR (effets STARK et ZEEMAN).
SOMMERFELD interpréta ce nouveau phénomene en définissant
pour chaque valeur de n, un ensemble d’orbites elliptiques ; il
introduisit ainsi, pour repérer I'état énergétique de I'électron
dans I'atome, des nombres quantiques supplémentaires, | et m.
La théorie de BOHR, méme complétée par celle de
SOMMERFELD, ne parvient pas a interpréter les spectres des
atomes lourds. Ce modele est maintenant dépassé mais permet
de retrouver par le calcul certaines relations tres utiles.




L'atome de SOMMERFELD

SOMMERFELD a définit pour chaque valeur de n, un ensemble
d’orbites elliptiques, il a introduit deux nombres quantiques:

l, m

Théorie quantique de rayonnement (Planck et Einstein)

La lumiere se propage comme une onde sinusoidale.
LU'application de la mécanique ondulatoire: au modele
atomiqgue modifie la notion classique de la localisation précise
de I'é, elle est remplacé par une notion statistique de

probabilité de présence de I'é.



Le traitement mathématique est basé sur la résolution de
I’équation de SCHRODINGER, qui correspond a une
fonction Y, appelée fonction d’onde ou orbitale occupée
par |I'é en coordonnés cartésiennes: x,y,z

d*y d* d*y 8mme
Fiuth SFadh 4 E-V)Q=0
dX? dY* dZ? h? ( )

U+ amplitudede la fonction d'onde(x, y,2)

E = E, del'électron

V' = Energie potentielle
1 2m*K*me e*
n* h?

Permet la quantification de I'énergie







3. Description quantique de I’atome H.

3.1. Nombres quantiques.

L'etat d'un electron dans un atome, c’est-a-dire : son énergle, ses mouvements autour du
noyau, la forme de I"orbitale, est défini par 4 parametres appelés nombres quantiques.

l) Le nombre n, nombre quantique principal :n=1,2, ... o
- quantifie I’énergie de I'électron,
- définit une couche électronique ou un niveau d’énergie.

n=1=couche K;n=2=couche L; n=23= couche M ; etc...



2) Le nombre [, nombre quantique secondaire, avec; 0</<n- |
[ caractense la "forme" de "orbutale; 1l defimit une sous-couche électromque, ou un sous-
niveau d energi.

[ =0 = sous-couche s [ = | = sous-couche p

[ =1 = sous-couche d [ =3 = sous-couche f



3) Le nombre m, nombre quantique magnétique, avec : -/<m, </

m!déﬁnit 'orientation de 'orbitale :

[=0=m;=0= 1 seule orientation = | orbitale s = | case quantique

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

= 3 cases quantiques

4) Le nombre quantique de spin s, avec s =+ 1/2 di a la rotation de ['€lectron sur
lut-meme. Deux ortentations sont possibles : m. =+1/2 (e m =-1/] (1)



3.2, Fonction d’onde v,
\/ est une fonction purement mathematique :
- ¢lle n"a pas de signification physique,
- elle est fonction des coordonnees de 'electron,
- elle est define par les 3 nombres quantiques : n, fetm;: v,
Exemple : I'orbitale 2s est representee par la fonction d’onde : y,




Equation de Schrodinger

- Equation fondamentale de la mecanique ondulatotre : H y=E.y

- Elle permet de calculer .

3.3. Densite de probabilite,

L"electron est caracterise par : noyau
- son ctat energetique,
- sa probabilite de presence a un endroit donne.

Z

Z

A

MM (electron)




- Probabilite de presence.
La probabilite de trouver I'¢lectron dans un volume dV au point M(x, v, z)
secrit ; )

dP =)y dV

- La notion classique de position est remplacee par la notion de densite de
probabilite de presence ;

>+ densité volumique de probabilité de présence

y

ou densité électronique

- Condition de normalisation :

Probabilité de trouver I’e~ dans tout I’espace =1 = J espace dP =J Espacewzdv =1



4. Représentation graphique des fonctions Vi,

4.1, Description de I’orbitale « s ».

La condition /= 0 imphque m; = 0.
Ces fonctions d’onde s’ecrivent : ‘P“M ou LP“5

Pour les orbitales s, la densité de probabilité de présence ¥ de Iélectron & la

surface d’une sphere de rayon r est la méme dans toutes les directions de
'espace, mais elle varie avec r. L’orbitale est dite de symétrie spherique.



Orbitale "1s"

Remarque : le signe +
indique a I'interieur
de la sphere est le

signe de la fonction
d’onde ¥,



4.2. Densité de probabilité radiale : D = dr

dr

C’est la probabilité de trouver I’électron dans le volume dV d’une pellicule sphérique
d’épaisseur dr a une distance r du noyau.

ap
dr‘

volume compris entre
deux spheéres de rayon
retr+dr

> rayon

Cette surface représente la probabilité de trouver I’électron entre 0 et r du noyau




3, = rayon de I'atome de Bohr = 0,53 A
Pour r=a,=0,53 A = ona 33 % de chance de trouver I'e” a l'intérieur de

la sphere.

Pourr=4,2a,P=99% e pour r=6a,P=999 %

Il



4.3, Description des orbitales « p ».

Les orbitales p (/= 1) peuvent étre représentees par deux lobes a peu prés spheriques,
accolés, ayant pour axes de symétr’ les axes x, y et z du triedre de réference,
On les appelle done "np, ", "n p ‘et "np," selon [a valeur de m, (n 22).



2 p, 2 p, 2p,

Remarque : le signe + ou — indique dans chaque lobe est le signe de /.



4.4. Description des orbitales « d ».
I=2=>m;=-2,-1,0,1,2 (n=3).

£
1 =
ﬂzg
X
d

£
y
d
zX
!| }r
X

Xy

d
VZ

¥ ¥
X
z Z
h 4
2 _3 d
Xy orbitales d



3. Structure électronique des atomes.
5.1. Diagrammes d’énergie. gy,
A

0

~
"

1

———————————————————————

— 3 = 3

2 = b

T+ — 1

L]
2



5.2. Répartition des électrons ou configuration électronique.
1) Principe d’exclusion de Pauli.

Deux électrons d'un méme atome ne peuvent pas avoir leurs quatre nombres
quantiques identiques.

- Deux électrons dans une méme orbitale atomique doivent ditferer par leur nombre
quantique de spin, qui ne peut prendre que deux valeurs, m = +1/2 (Ty ou=1/2 (L).

- Une orbitale atomique ne peut "contenir” au maximum que 2 électrons qui dans ce
cas auront des spins opposés : ils sont antiparalléles ou appariés TJ.

K

- 81 l'orbitale ne contient qu'un électron, celui-ci est dit non-apparié ou célibataire.

- Une orbitale vide constitue une lacune électronique.



2) Principe de stabilité,
- A ['état fondamental, un atome se trouve dans son état énergétique le plus stable
correspondant a I'énergie la plus basse.

- Les electrons commencent par saturer les niveaux de plus basse energie,
dans l'ordre : "Is", "2s", "2p", "3s", "3p"... C’est la regle dite du "(n + /) minimal"

) Sy 2 EG

pour des niveaux ayant le méme (n+/): n Q; =EF %

= la premiére sous-couche 4 remplir est celle qui a la somme (n +/) la plus petite.



- La régle de Klechkowski :

n | 1 2 3 4 5 6

ls— 28

Ep/ 44%15;:/

LS I N e — N b




P

‘f;
n=4 ;{,‘,
n=3 .

LY
n=2 .
n=1

41

4d

! : cas des sous-couches 4s et 3d :

4s:n=4;:/=0=n+/1=4

dd:n=3:/=2—=n+l=5

(n+),<(n+l);y = E,<Ey

Les electrons occupent d'abord le mveau
"4g" avant le niveau "3d", de méme entre
les mveaux "5s" et "4d".



- Exemples :
Structure électronique ou configuration électronique a I'état fondamental :
4O (8 électrons aplacer) : 1s*/ 282 2p* = électrons de cceur / électrons de valence

,7C0 : 15%,2¢%, 2pS, 3s2, 3p®/ 4¢%, 3d’

Exceptions a la regle de Klechkowsk.
Exemples :

- le chrome : ,,Cr : 15%,2s%, 2p®, 3¢%, 3p®/4s',3d° et non pas : 4s*, 3¢

-lecuivre : ,,Cu : 18?262 2pS, 3s% 3p¢/ 4s', 3d" et non pas : 4s*, 3d°



3) Régle de Hund (régle du spin maximal).

Lorsque des orbitales atomiques ont méme energie (dégenérées), les électrons se
répartissent avec un nombre maximum de spins paralléles.

E
2p; Epi 2p;

A (0 152/ 252 2p*

— 4e= dans la sous couche p

2 p*
-$$Jﬁ n=2/ \d=l

- Utilisation des eases quantiques symbolisant chacune une orbitale atomique.



-pour O @ .../ M N[

251 2pt
- pour ,,Co : .../ M MANA AN || A
452 3d7

- Pour ¢erire la structure ¢lectronique d’une espéce ionisée positivement :

- Cas général : on enléve d’abord les électrons les plus externes (ceux qui
correspondent a n le plus grand).

- Dans le cas des métaux de transition, on enléve donc d’abord les électrons « s »



Ainsi :

Co — Co**+2¢  -pour,,Co*:
(25 ¢7)

3"-" "
- pour ,,Co°" :
(24 )

Co — Co* +3¢”

450

4s"

AN
3d’
N[A A
3d¢

Hﬂu+ : 182, 282, 2p®, 3s2, 3p®/ 3d'", 48"

Hﬂu1+ : 1s%, 282, 2p®, 382, 3p®/ 3d”, 45"




6. La classification périodique des e¢lements.

6.1. La classification de Mendeleiev (1869).

- Basée mitialement par Mendeleiev sur le classement des €léments par masse atomique
croissante, la classification moderne est basée sur le classement des ¢léments par

numero atomique Z croissant, donc s'appuie sur la structure electronique des atomes.

- Elle est constituée de 7 lignes appelées "périodes" et de 18 colonnes appelées
"familles".

- Le numéro atomique croit 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.



- Les elements appartenant a une méme colonne ont généralement la méme structure
¢lectronique externe, donc souvent des propriétes chimiques ou physiques voisines

La classification periodique est divisée en 4 blocs en fonction de la structure
electronique externe des éléments ;



Blocs : ns'ouns*: colonnes | et 2.

Blocp : ns®np*(avec: 1< x< 6);colonnes 134 18.
~ . ). v .
Remarque : sHe (configuration : 1s°)est classe dans la colonne 18, en raison
de la similitude de ses proprictés avec celles des eléments de cette colonne (gaz mertes).

Blocd :(n-1)d*, ns¥(avec : 1 £x<10¢et0<y<2) ;colonnes 3 al2: "métaux de
transition".

Bloc /' : (n-2)f, (n-1)d", ns* (avecn=6o0u 7, 0<x <14 ;y=0oul ou
exceptionnellement 2 pour ,, Th).

Les elements pour lesquels n = 6 sont appelés "Lanthanides"; ceux pour
lesquels n =7 sont appelés " Actinides" (ces derniers sont tous radioactifs).
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6.0, Propriétés physiques des éléments.
Trois categories ;
Les méfauy

- 1Is sont situcs a gauche et au centre de la classification périodique : blocs s (hormis H), d, fet
une moiti¢ du bloc p( ex. Al Sn, Po, By, Po...)

- Il sont tous solides a température ambiante (23°C), exoepte le mercure (4, Hg) qui est hquide.
- Il§ sont bons conducteurs de la chaleur et de Ielectricite,

Remarque : L'hydrogene est un cas a part : cest un gaz moléculaire (H,) a 23°C. Il peut donner
un on positif (), mais aussi I'on hydrure (H"),



Les non-meétaux
- ls sont situés a droite dans la classification périodique : seconde motié du bloc p (ex. F, O, N, C,P ...
+ Il sont solides ou gazeux a 25°C, exceptionnellement liquide (le dibrome, Br,).

- s sont mauvais conducteurs de la chaleur et ce sont des 1solants electriques.
(sauf e carbone qui st 1solant (diamant) ou conducteur (graphite)),

Les semi-metauy
A la frontiere des deux catégories prcédentes, 115 se comportent comme des semi-conducteurs

(composés dont la conductivité augmente avec la température, par exemple le Sticium (i) e
le Germanium (,,(ve) utiises en electronique).



6.3. Les tamilles (colonnes)

Colonne 1 : les alcalins
La structure électronique externe est : ns'
—» 1ls donnent des cations monovalents : Na™, K~

= 1ls donnent des oxydes basiques : Na,O + H,0 — 2 NaOH

Colonne 2 : les alcalino-terreux
La structure électronique externe est : ns®

: - - T+ T4
—> 1ls donnent des cations bivalents : Mg=", Ca~" ...

= 1ls donnent des oxydes basiques : CaQ + H,0O — Ca(OH),



Colonnes 3 a 12 ; les metaux de transition
Leur structure electromque externe est : (n-1)d*, ns? (ns' ou ns") avec | <x < 10.

= 1ls donnent des cations a valences multiples Fel*, Fe'™, Cu”, Cu®" ...

Colonne 13 : la famille du bore
La structure électronique externe de ces éléments est : ns?, np!

Colonne 14 : la famille du carbone

La structure électronique externe est : ns?, np?
[ls forment principalement des liaisons de covalence,



Colonne 15 : 1a famille de I'azote
La structure électronique externe est : ns?, np’
= 1ls donnent principalement des liaisons de covalence

= 1ls donnent des oxydes acides (N,0,, N,O,, P,O, ...) : N,O, + H,0 — 2 HNO,

Colonne 16 : la famille de 'oxygene ou chalcogenes
Leur structure electronique externe est : ns?, n]:l4

- " " % cl-
— 1ls donnent des anions bivalents : O, 5 ...

= 1ls donnent des oxydes acides (S0O,, 8O, ...) : SO, + H,0 — H,80,

Colonne 17 : les halogenes
Leur structure electronique externe est : ns?, 11]:15
—» 1ls donnent des anions monovalents : F-, CI°, Br™ ...



Colonne 18 : les gaz rares

streture électonigue exteme et e, np’, sufpour He (1 )

4 configuration de gaz rare correspond 4l saturation de 2 couche electronique externe
= 1ls prescntent une grande inertie chimique, mais leur regctiviie augmente ave Z, amsl

Xenon (qXe) dome des composes stables lorsquil ¢ comomne avee des- atomes fre
clectronegatifs comme F et O (XeF,, Xef p Aelb, Xelly)



6.4. Caractéristiques atomiques et périodicite.

6.4.1. Energie d’ionisation.
- L*énergie de premicre ionisation, EI,, est I'énergie minimale qu'il faut fournir a un atome
1sole, AFE} (etat gazeux), pour lu arracher un €lectron selon la réaction :

E11 -+ —
A A e £, >0
El; + -

Ca{gj———) Ca{g} +e

- L'énergie de n"*™* 1omsation EI correspond a la réaction :

(H l)"’ E[n

Ca{g _h Ca yte El, > EI,



Variation de I’énergie d’ionisation EIl dans le tableau périodique.

a) Dans une colonne, lorsque Z augmente (en allant de haut en bas) :
- le nombre de couches augmente,
- la distance noyau - électron périphérique augmente (le ravon atomique augmente)
— « effet distance »,
- la force d’attraction noyau - e périphérique diminue (e~ de plus en plus libre),

m I'énergie d’ionisation diminue.

Exemple :
JLi: 1s?/ 25 s7Rb ¢ 1s% 257 2p© 3s? 3p© 4% 3d'" 4p®/ 5s'
| S
novau \ %
L
\Li @

1 2 12345

Effet distance : EI,(Rb) < EI,(Li)
El,(Rb) =402 kJ.mol" ; EI,(Li) = 520 kJ.mol!



b) Dans une période, lorsque Z augmente (en allant de gauche a droite) :

- le nombre de couches est le méme: mais Z augmente (le nombre de charges +
dans le noyvau augmente) = « effet de charge »,

- la force d’attraction novau - e~ périphérique augmente,

- la distance novau - électron périphérigque diminue (le ravon atomique diminue)

[ I’énergie d’ionisation augmente.

Exemple :

,Li: 1s%/2s! oF 1 1s%/ 28 2p3

Effet de charge : E1,(I) > EI,(Li)
EL,(F) = 1681 kJ.mol"! ; EI(Li) = 520 kJ.mol!



Résumé :

El/




