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PREFACE

Cheres étudiantes, chers étudiants, et chéres enseignantes, chers enseignants,

C’est avec une grande joie et un profond enthousiasme que nous vous présentons ce
polycopié de cours de chimie générale, axé sur l'atomistique, spécialement congu
pour les étudiants des classes préparatoires en sciences et techniques, ainsi que pour
ceux des filiéres de la science de la matiére, de la biologie et de la pharmacie. Nous
avons élaboré ce document dans le but de vous offrir une ressource pédagogique
complete et accessible pour approfondir vos connaissances en chimie, en particulier
dans le domaine de I"atomistique.

La chimie, en tant que science centrale, est fondamentale dans de nombreuses
disciplines scientifiques et techniques. Elle joue un ro6le crucial dans la
compréhension des phénomenes chimiques qui se produisent dans notre
environnement, dans les laboratoires de recherche, et dans de nombreux secteurs
industriels. L’atomistique, branche de la chimie générale, est le socle sur lequel
repose notre compréhension de la structure de la matiere et des interactions entre les
atomes et les molécules. Elle constitue donc une étape essentielle dans votre parcours
académique et professionnel.

Ce polycopié a été élaboré avec soin par des enseignants des classe préparatoires de
I'école supérieure en génie électrique et énergétique d’Oran. Il vise a vous fournir
une présentation claire et approfondie des concepts fondamentaux de I'atomistique.
Chaque chapitre a été congu de maniére a vous permettre de progresser de fagon
progressive, en partant des bases pour arriver a des notions plus avancées. Des
exemples concrets et des exercices pratiques ont été inclus pour faciliter votre
compréhension et renforcer vos compétences.

En conclusion, nous vous invitons a plonger avec détermination dans 1'étude de la
chimie générale et de I'atomistique a travers ce polycopié. Nous sommes convaincus
que cette ressource vous sera d'une grande utilité dans votre quéte de connaissances
et de réussite académique. Nous vous souhaitons un parcours académique
enrichissant et fructueux, et espérons que ce document contribuera a votre succes.

Bonnes études a toutes et a tous !

Dr L. MRAH et Dr A. MEZRAI
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I. INTRODUCTION

On sait que la matiere qui nous entoure possede divers niveaux d’organisation. Les
substances les plus simples dont il a été question jusqu’a maintenant sont les éléments.
Comme nous 1'étudierons dans les prochains chapitres, les éléments ont également
une structure : ils sont formés d’atomes, eux-mémes composé de noyaux et d’électrons.
Méme le noyau a une structure : il est formé de protons et de neutrons, lesquels
peuvent étre scindés en particules encore plus élémentaires, les quarks. Pour le

moment, cependant, il n’est pas utile de s’arréter a tous ces détails.

II. CLASSIFICATION DE LA MATIERE

La figure ci-dessous résume ce qu’on sait a propos de I'organisation de la matiere.

Y Y
mélanges méthodes mélanges homo-
hétérogenes physiques énes (solutions) 7

méthodes
physiques

substances pures

méthodes v
- chimiques
composes B<«———»| éléments

Y Y

Y Y

neutrons D protons U

[ quarks U quafks U

Figure 1 : Organisation de la matiere
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La matiére se présente généralement sous la forme d"un mélange hétérogene.

Un mélange hétérogene est constitué de différentes parties que l'on peut

facilement distinguer et dont les proportions relatives peuvent librement varier.

Exemple : mélange d’eau salée et d"huile

On sépare facilement, par différence de densités, les deux phases du mélange
(décantation).

melange hétérogene

Huile
Eau salée

décantation
procéde physique

Eau salée

mélange homogéne

/_\\ Huile

Eau
salee

L’eau salée constitue un mélange homogene, car :

Les propriétés physicochimiques sont les méme en tout point de la substance

Par distillation, procédé physique, on sépare le sel (NaCl), et I'eau pure (H:20).

L’eau est un corps pur.

H— thermométre

colonne remplie de

mélange homogéne billes de verre

01[
J distillation /\

vapeur

procédé physique L5 flacon &
§ distillation
Eau pure (H,0 _} . Evacuation armivée
corps pur é d'eau d'eau flacon

collecteur

distillat
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L’eau n’est pas un mélange homogene car :

Les quantités respectives d’oxygene et d’hydrogene ne peuvent varier librement

Pour 2g d’hydrogene, on ajoute 16g d’oxygene, contrairement a un mélange des deux

gaz qui serait un mélange homogene.

Par électrolyse, processus chimique, on peut séparer 1'oxygene et '’hydrogeéene, qui sont
des éléments constitutifs de 1'eau.

Ce processus (chimique) entraine une modification chimique, étant donné que les
molécules d’eau ont disparu; a leur place, on trouve les éléments hydrogene et

oxygene.

On appelle modification chimique celle au cours de laquelle une substance donnée
devient une nouvelle substance ou plusieurs substances ayant des propriétés

différentes et une composition différente.

corps pur Générateur
Jg = Thermométre
Eau pure (H,O I/
/_\\ ' l

électrolyse
procédé chimique

Piéce (anode)

éléments

Cathode

bain d'électrolyte

L’oxygene obtenu résiste alors a tout essai de fractionnement, aussi bien physique que

chimique : c’est un élément.

On ne peut pas décomposer les éléments en substances plus simples par des

procédés physiques ou chimiques.

III. CONSTITUANTS DE L’ATOME

Les atomes sont les premiers corpuscules différenciés de la matiere. Ils sont constitués

d’un noyau formé de nucléons (protons et neutrons), et d'un cortege électronique
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formé d’électrons. Les principales caractéristiques de ces particules sont données dans

le tableau suivant :

Particule Charge Masse ‘
Electron -e=-1,6.101°C me= 9,1 .10-3kg
Proton +e=+1,6101C mp=1.67.10kg

Neutron Nulle mn=1.67.107kg
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1.1 INTRODUCTION

Les atomes sont constitués d’un noyau formé de nucléons (protons et neutrons), et

d"un cortege électronique formé d’électrons :

Particule  Auteurs des premieres Charge* Masse*
Et symbole mesures
Electron J.J. Thomson -e=-1,602.1019C me=9,1094.10-3kg
(1897) (Arrondie a (Arrondie a
R. A. Millikan -1,6.1019C) 9,1094.1031kg)
(1909)
Proton E. Rutherford +e=+1,602101°C myp=1.6726.102"kg
(1911) (Arrondie a (Arrondie a
+1,6.10°C) 1.67.10-7kg)
Neutron J. Chadwick Nulle my= 1.6749.10kg
(1932) (Arrondie a
1.67.1077kg)

* la charge élémentaire e, et les masse me, mp, m, sont des constantes fondamentales.

1.2. L’ELECTRON
1.2.1 Mise en évidence, Crooks 1879

Un tube de Crookes est un des premiers tubes a décharge électriques expérimentaux,
inventé par le physicien britannique William Crookes et autres entre les années 1869

et 1875 durant lesquelles les rayons cathodiques — les électrons — ont été découverts.

( )

Tube cathodique air + néon, P = 10%atm

[V = 1500 volts J
—> écran fluorescent



https://fr.wikipedia.org/wiki/Tube_%C3%A0_gaz
https://fr.wikipedia.org/wiki/William_Crookes
https://fr.wikipedia.org/wiki/Rayon_cathodique
https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89lectron

| Classe prepa | CHAPITRE 01
STRUCTURE DE L’ATOME

~ Objet placé sur le trajet :

~N

] Ces particules
une ombore > Sepropagent en
sur I'écran ligne droite

— Objet tres léger sur le trajet :

Ces particules ont

— une énergie cinétique
et donc une masse

Il se met en

f' % mouvement

- Le rayonnement est dévié par un champ magnétique = Ces particules sont chargé
électriquement [le signe de leur charge est négatif (d’apres Crooks)], ce sont les

électrons arrachés a la cathode.

1.2.2. Expérience de ].]. Thomson 1905 : détermination du rapport e/m

Sous l'effet d'une tension électrique trées élevée (50 000 volts) appliquée entre les deux
parties internes d'un tube a décharge, un faisceau est émis de la cathode, appelé rayons
cathodiques et recueilli par I'anode.

Etude quantitative des rayons cathodique :

Vs

V=50000 volts  +

.

- Lerayonnement est dévié par un champ magnétique.
- Lerayonnement est dévié par un champ électrique.

Toujours vers la plaque positive du condensateur = la charge de ces particules est

négative.
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= A partir de la mesure AB, il est possible de calculer le rapport ¢/m :

e/m = 1.759 1011C/Kg

Le modele atomique de ].]. Thomson (plum-pudding)

1.2.3. Déviation de l’électron dans un champ électrigue (détermination du rapport
e/m)
F,+eE etE=U/ d

YE=my=eE=my AY
e E +++++++++++++++++++++
:>y:_ (-—
m —>
- —_— —_— TFe
Y =V«tVy dJ Vo -
_ = = Y
vV % =0 T L:longeur de plaque
(mouvement uniforme) L v
]
v selony 0 tTmmmmomsssmsssomssoo-soooo-o-

(mouvement uniformimeent

varié) :
_eE
Yy ="
1
_ 2
y_EYyt
X
l'axeox: x = vyt >t = —
Vo
" 1 tz_leExz =L
soit:y =y —vaozex—
_leE I” "
y_Zm Vo2 - (1)
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v" Si on combine deux champs (électrique et magnétique) égaux et opposés & le

faisceau est droit :
|F.| = |En| = eE = evB

=v= E/B .. (2)

(2) dans (1) :
e B? I?
YT omE
e _ 2Y E
= /m - B2]2
v’ Potentiel accélérateur V :
L
Ec = Emv =elV
Ec
e

C’est le potentiel qu'il faut appliquer entre la cathode et I'anode pour conférer aux électrons

cette énergie cinétique.

1.2.4. Expérience de Millikan 1909 : Charge de l'électron e

huile vaporisée

rayons X utilisé

atomiseur - [ 2 “".~ 5 .A q : < pour ioniser
NP < KRy les gouttclettes
H- S B e 3 d'huile
| R . VAN e

Rk

microscope

plaques chargées /°
électriquement & |

)

ks

%y = B e -~ —2a-a

L’étude du mouvement des gouttelettes de charge (-) dans un champ électrique,
comme le montre le schéma ci-dessus, permet de déduire la charge portée par chaque

gouttelette.

| el =1.602 10-1°C

On déduit la masse élémentaire : m = 9.1 10-31Kg = 5.5 10 u.m.a
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1.2.5. Démonstration
a. En absence du champ électrique
P=mg= gnr3pg (p: masse volumique de l'huile) =3 'p' sens de
4 mouvement
P'=m'g=-nr3p'g (p':masse volumique de l'air)
3 v=cte
F,=6mnnrv (n:viscositéde l'air)
—
P
Y

YFE=0=P+P +Fs=0 Apres projection :

P—P —Fs=0 =>§nr3(p—p’)g =6mnrv
=r?=9nv/2(p-pg

Si on néglige la poussée d’Archimede :

r2=9n v /2pg
e+

—
F

b. En présence du champ électrigue A
Zﬁ=0=>ﬁ+ﬁ+f§+_lf_5=0 Apres projection : 6 E,’ sens de
mouvement
P—P +Fs—Fe=0
Quand v = 0 (gouttelette imobile) Fe = P - P’ (Fs = 0) v=cte
4
qE = zmr*(p — p')g Fs| [

— 4 3 !
q=zpmrp—plg  e——

q=ne avec n entier naturel =1,2,3,..

1.3. LE NOYAU
1.3.1. Mise en évidence : expérience d’E. Rutherford 1911

L'expérience consiste a bombarder une trés mince feuille de métal (Or) par le

rayonnement (particules o) constitué de noyaux d'Hélium (He?*) :
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la plupart des
quelques particules o particules tra-
sont dispersées () 019  versent la
feuille de
métal sans
ére déviées
99.99%

uranium, source de parti-

cules @, entouré d'un bloc
de plomb desting & absorber 10-3% sont
la plupart des radiations réfléchies

J

~ mince feuille

fmsceap de métal
de particules o écran luminescent servant
4 révéler la présence des
particules o
- La quasi-totalité de I'atome est vide
— Les charges (+) et la masse de I'atome sont N
concentrées dans un petit volume /;01%
« noyau » au centre de l'atome. /—\/—\ 99.99%
(&) ® ) .

|
Y VY Vl"

Modéle de Rutherford

1.4. LE PROTON : réaction nucléaire de Rutherford
A
7X

Z est appelé numéro atomique, il désigne le nombre de protons (c’est aussi le nombre d'électrons pour

un atome neutre).

A est appelé nombre de masse, il désigne le nombre de nucléons (protons + neutrons). Si N représente

le nombre de neutrons, on aura la relation : A=Z7Z + N.

La réaction nucléaire de Rutherford :
sHe*™ + 1IN — 1H* + %0

a + Azote — Proton + Oxygene + énergie

Masse m,  1.6724 1027 Kg

charge +e=+1.60210-"° C

10
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1.5. LE NEUTRON : Expérience de ]. Chadwick

Paraffine

N

'S
os]
)

~

Chambre d'ionisation

N J

Yvy

Neutrons Protons

3He™™  + 7Be — In + 12C

Masse m,  1.674 10 Kg

charge nulle

1.6. LES CARACTERISTIQUES DE L’ATOME

A chaque élément chimique, on a associé un symbole. Il s'écrit toujours avec une

majuscule, éventuellement suivie d'une minuscule :
7X
Z est appelé numeéro atomique, il désigne le nombre de protons (c’est aussi le nombre
d'électrons pour un atome neutre).
A est appelé nombre de masse, il désigne le nombre de nucléons (protons + neutrons).
Si N représente le nombre de neutrons, on aura la relation: A = Z + N.
- Charge du noyau = +Z e
- Charge totale des électrons = - Z e
- Masse de l'atome :
Matome =Zmp + Nmy + 72 mg
=Zm, +Nmyet m, = my
(Z + N) m, = 1.67 107274

1.6.1. Unité de masse atomique w.m.a : une mole de carbone 12 pese 12g. la masse d’'un

atome vaut 12 u.m.a, donc 12¢ =N. 12 u.m.a

Ou encore :

11
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1.7. ENERGIE DE LIAISON ET ENERGIE DE COHESION DES NOYAUX

Le défaut de masse Am correspond a une libération d’énergie (E) absorbée par les
nucléons eux-mémes, lors de la réaction de formation d’un noyau stable 4X
Z+N->4X +E
(E) est appelée énergie de liaison. Elle définit I'énergie libérée lors de la formation
d"un noyau a partir de particules élémentaires : protons et neutrons. C’est une énergie
négative.
E = Am c? en (eV /mol)
Am = Muyoyau — (mp +my)
L’énergie de cohésion (Ecn) est I'énergie qu’il faudrait apporter au noyau 24X pour le
dissocier en ses nucléons. C’est une énergie positive Ecn=-E:
2X > Z+N

Dans les réactions nucléaires, les énergies sont considérables et Am devient mesurable.

1.8. LES ISOTOPES

Ce sont des atomes de méme numéro atomique Z et de nombre de masse A différent.

Un élément peut avoir un ou plusieurs isotopes, Exemple :

Hydrogéne Deutérium  Tritium
iH iH iH

1.8.1. Abondance isotovique

On désigne par abondance isotopique le pourcentage en nombre d’atome de chacun
des isotopes présents dans le mélange naturel. Exemple :
98.9% 1.1%
12¢ 3¢

1.8.2. Masse atomique relative

Dans le cas général, un élément possede un ou plusieurs isotopes; donc la masse

atomique sera la somme des proportions relatives a chaque isotope/

12
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= xs =%
m= ) mjx; enu.m.a avecx; = "°/10g

De méme la masse molaire sera :

M = Z M;x;en  g/mol

Exemple :
Mc = 09889*12 + 0.011*13 = 12.02g/mol

Il n'est pas possible de les séparer par des réactions chimiques, par contre cela peut étre

réalisé en utilisant des techniques physiques notamment la spectroscopie de masse.

1.9. SEPARATION DES ISOTOPES : SPECTROMETRE DE BAINBRIDGE

4 Jetgazeux

|11
L
(sj(-)iléﬁ:s?-- - 34— électron ionisants
(|
® Y Ol o filtre de vitesse
—>
E
Detecteur, d
——
By N\
A
Bl
Analyseur rayon le plus faible

(masse la plus petite)

- Filtre de vitesse :

—

= qE Force électrique

SRR

= qvB Force magnétique

o)

et E Désignent respectivement le champ magnétique et électrique.
|F.| = |Fn| = qE = qvB

ﬁV:E/B

13
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Les ions qui sortent ont la méme vitesse « monocinétique »

—  Déviation d'une particule chargée (q) dans un champ magnétique

ZF:myﬁqu’sina=my ety=U2/R=>qu'=mv2/R

= R =mv/qB’

- Séparation des isotopes :

d = 2R, — 2R,
R, =m,v/eB' Et Ry = myv/eB’
Exemple :
160 isotope connu (Ra, mz), *O isotope inconnu (rayon le plus faible R1), v = 200 10° my/s,

B’=0.3 tesla, d=1.38 cm=0.0138m, e=1.6 10-1°C (chaque isotope porte une charge élémentaire).

d = 2R, — 2R,
R, =m,v/eB' Et R, = myv/eB’
deB'
(m; —my) = v

A.N:

_0.0138 % 1.6 * 1071 0.3 1
(my —my) = 2 %200 %103 % 1.6 10727

m; =15u.m.a

1 uma=16610"%"Kg

1.10. UNITES DE MESURE

Unités de base de SI ‘

grandeur Unité de mesure  symbole
Masse kilogramme kg
Longueur metre m
Temps seconde s

Température thermodynamique kelvin K
Intensité de courant électrique ampere A

14
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Quantité de matiere mole mol
Intensité lumineuse candela cd

Liste des préfixes les plus utilisés dans le SI

Notation
Préfixe Symbole Valeur numeérique exponentielle
méga M 1 000 000 100
kilo k 1 000 103
hecto h 100 102
déca da 10 101
déci d 0.1 101
centi c 0.01 102
milli m 0.001 103
micro u 0.000 001 10-6
nano n 0.000 000 001 10
pico p 0.000 000 000 001 1012
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2.1. RAYONNEMENT ELECTROMAGNETIQUE ET ENERGIE

- La lumiére est une onde électromagnétique qui caractérisée par sa longueur d'onde

A (en m) et par sa fréquence v (en Hz) :

A=¢/,

V= 1//1 : nombre d'ondes

T = 1/1/ : période ens

c = 3. 108m/s: vitesse de la lumiére

Le spectre de I'ensemble des radiations peut se présenter de la facon suivante :

10 91 400 780 7400 A (nm)
Ry RX uv Visible IR ondes radio

- Lalumiere peut aussi étre considérée comme étant constituée de "grains" de lumiere,
les photons, de masse et charge nulles et se déplagant a la vitesse de la lumiere, c.
Chaque photon d"un rayonnement monochromatique de fréquence v transporte un

quantum (grain) d’énergie :

P _hc
= hy = 71

Avec h : la constante de Planck, h = 6.623 10-3¢]s

C’est la théorie des quanta

- La lumiére étant a la fois un phénomeéne ondulatoire et un phénomene corpusculaire,

on parle de :

Dualité onde-corpuscule

- L’échange d’énergie avec la matiere se fait par absorption ou émission :
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[}
hv n n

o> N
O ©

Absorption émission

Absorption : Lorsqu'un électron passe d'un niveau n (orbite de rayon rn) a un niveau

n’ (n">n) supérieur (orbite de rayon ry), il absorbe une radiation de fréquence vn.

Emission : Lorsqu'un électron passe d'un niveau n” a un niveau n (n” > n), il émet

une radiation de fréquence v nn.

2.2. EFFET PHOTOELECTRIQUE

L’effet photoélectrique est I'émission de I'électron par un métal lorsqu’il est éclairé par
une lumiere convenable. Il correspond a l'interaction a l'interaction (choc) entre un
photon incident et un électron du métal avec transfert de I'énergie du photon a 1’électron

extrait :

S 37 métal
©

L’effet photoélectrique ne se produit que si I'énergie de photon incident E=hv= hC/ 2

est supérieure a |'énergie d’extraction (seuil photo électrique  Ey = hvy = hc /Ay ) quine

dépond que de la nature du métal :
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4 E A )

, ; .. _\
énergie cinétique
Ec

> E =hv=hc/A
EO = hVO = hC/)\,O

seuil photoélectrique
L — y

- SiE <E;>v<vy=>A1> 1, = l'électronn’est pas éjecté du métal (il n'y a pas effet
photoélectrique).
- Si:

E>Ey=>v>vy >4<4; Iy aeffet photoélectrique

L’électron sort du métal avec une vitesse (Vy,qy)-

1 1
EC=E—EO=h(v—v0)=hc(———)=—mv,§1ax

- Potentiel d’arrét de la cellule photoémissive : c’est tension qu’il faut appliquer aux
bornes de I'anode et la cathode pour arréter le courant photoélectrique, c’est une

tension négative.

E.
U, >? enV

- L'impulsion (quantité de mouvement) du photon est égale a

p= hv/c

2.3. SPECTRES ATOMIQUES

Grace au spectroscope a prisme, tous les éléments chimiques ont fourni leur identité

sous forme de raies caractéristiques
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— 400 nm

T00 rm

Spectre de raies de I'Hydrogene (discontinu)

Le spectre de raie de I'atome d'hydrogene présente quatre raies principales dans le

domaine visible (ont été découvert et mesuré par A. Angstrom 1862) :

486 500 B00 656 700 3, (nm)
Spectre d'émission de l'hydrogéne

Un spectre d'émission peut étre soit continu (présence de toutes les longueurs d'ondes,

comme la lumiére du soleil), soit discontinu (présence de quelques longueurs d'ondes,

comme le spectre d'un élément par exemple).

Lumiére

blanche

Spectre continu
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Spectre d'émission de I'hélium

l 1 1 1 | | |
400 500 600 700 3 (nm)

Spectre d'absorption de I'hélium

| | | 1 l | |
400 500 GOD 700 & inm)

Spectres discontinus

2.4. MODELE DE RUTHERFORD

Ce modele est basé sur l'existence du noyau dans lequel est pratiquement concentrée

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

La stabilité mécanique résulte de la compensation des forces d'attractions F, par les

forces centrifuges F, dues a la rotation des électrons autour du noyau.
L'avantage de ce modele c'est qu'il ne fait appel qu'aux lois de la mécanique classique.
En revanche, il présente des inconvénients :

- En tournant, I'électron devrait perdre de I'énergie par rayonnement et finir par

s’écraser sur le noyau, or le systeme est stable.

Ve

) hv

électron

Y

noyau

- L'énergie lumineuse émise varie de facon continue.

Ces deux conclusions sont en contradiction avec l'expérience
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2.5. MODELE DE BOHR
2.5.1. Description (postulats de Bohr)

Pour lever les contradictions précédentes, Bohr propose quatre hypotheses :

(1) Dans I'atome, le noyau est immobile alors que 1'électron de masse m se déplace
autour du noyau selon une orbite circulaire de rayon r.

(2) L'électron ne peut se trouver que sur des orbites privilégiées sans émettre de
'énergie ; on les appelle "orbites stationnaires".

(3) Lorsqu'un électron passe d'un niveau a un autre il émet ou absorbe de I'énergie :

AE = h.v

(4) Le moment cinétique de 1'électron ne peut prendre que des valeurs entiéres

(quantification du moment cinétique) :
mvr =n.h/2n

Awvec: h : constante de Planck et n : entier naturel.

2.5.2. Aspect quantitatif de l'atome de Bohr

Le systéme est stable par les deux forces Fa) et FC) :

Force d'attraction : |Fa)| = 262/47'[801‘2 = KZeZ/rZ

Force centrifuge : |FC>| = mvz/ r

Le systeme est en équilibre si : |Fa)| = |FC)|

2 2
KZe /r2 —_mv /r

C-a-d: KZeZ/T = mv? (1)
Rayon de l'orbite :
On sait que : mvr = n. h/2m hypothese de Bohr
212
Donc : mv2 =n"h /47t2mr2 2)

(1) et (3) donnent :

2 232
KZe /r —_n°h /4n2mr2
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nZ hZ
™= <K9247t2m> )

C'est le rayon de l'orbite ot circule 1'électron ; il est quantifié.

hZ

avec: ————— =5,29.10""'m = 0,529 A
Ke?4m2m

Energie totale du systeme :

ET = EC + EP
Er: énergie potentielle, elle est due a l'attraction du noyau :
_ 2
EP — KZe /T
Ec : énergie cinétique :
E; = mv2/2 et KZez/r =mv? (..de (1))

2
> E, = KZe /27'

2 _ 2
E; =E- +Ep —KZe /27"+ 2KZe /21'

Donc : Ep = —KZe?/, @)
Si on remplace (3) dans (4), on obtient :

Z? (22 K%*me*
hZ

L'énergie totale d'un électron est donc discréte ou quantifiée.

2m?K?me* 1
avec: T = 21,78.10" "7 = 13,6 eV

2.5.3. Cas de l'atome d’hydrogéne (Z=1)

Pour n=1 (état fondamental), I'électron occupe l'orbite de rayon 71 et d'énergie Es :

r1(H) = 5,29.1011 m = 0,529 A (1A = 1010 m)

Ex(H) = -21,78.1019j = -13,6 eV (IeV = 1,6.1019 j)
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Pour n =2 (Premier état excité) :

r2(H)=4ri(H)=2116 A et  Ex(H)=Ei(H)/4=-34eV
Pour n = 3 (Deuxiéme état excité) :

r3(H)=9r:i(H) =4,761 A et  Es(H)=Ei(H)9=-1,51eV
Pour n = 4 (Troisieme état excité) :

ry(H) =16r(H) = 8,464 A et  Ea(H) = E1(H)/16 = -0,85 eV
Pour n =5 (Quatrieme état excité) :

rs(H) = 25r1(H) = 13,225 A et Es(H) = E1(H)/25 = -0,54 eV
Pour n = 6 (Quatrieme état excité) :

re(H) = 36r1(H) = 4,761 A et  Ee¢(H) = E1(H)/36 =-0,38 eV

Pour n = oo (l'infinie) :

Ew(H) = E1(H)/oo = 0 eV (en dessus de cette valeur I'électron est libre, par contre

en dessous I'électron est lié (dans des états excités).

E, (H) (eV) A I'électron est libre
hombre quantique r,(H) = 8,464 A
Eo(H) = ( principale
1'électron bst lié rg(H) = 4,761 A
e 116, P
Eq(H)=- 0,38 n 5€ état excité o(H) = 2,116 A
— — e A 1+A
E;(H)=- 0,54 n=5,0 ? r,(H) = 0,529 A
E,(H)=- 0,85 n=4,N ~
E
E;(H)= =3, M o te
5(H)=-1,51 n=3, état excité) | [ -
e L n=1,K
| I - Ik
£ e n=2,L
S ;
la couche — | n=3 M
quantique E’: ’
@i n=4,N
E,(H)=-13,6 n=1, K[Etat fondamentay
En général :
rn(H) = nzrl(H)
E,(H) -13.6
E,(H) = [z =""2°/ 2 (eV)
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2.5.4. Généralisation aux ions hydrogénoides (Z>1)

Ce sont des ions qui ne possédent qu'un seul électron : z-oHe*, 3Li?*, sBe3*, sB4+...

En général : , X7~ D+

On sait que :

7% (2m?K?me* Z?
Enz_ﬁ —h2 =—F*13,66V
n? h? n?
= [———)="-+05294
m=7 <Ke247r2m> 2

En général :

Z-1+ n?
rn(ZX ) = 71"1(H)

ZZ
7-1
E,(zX¥ V%) = FEH(H)

Exemple 01 : 2He* (Z =2) :

s 4 4 54,4
En(He ) = El(H) *F =—13.6 *ﬁ = —? eV
2
n 0,529 ,
T (He?) =i (H) * — = n? « A
2 2
54,4 o
E;(Het) = — = —544¢eV r,(Het) = 0,2645 A
54,4 o
E,(Het) = — Y —-13,6eV r,(Het) = 1,058 A
54,4 o
Ey(He™) = ==~ = 6,04 eV rs(Het) = 2,38054
54,4 o
Ey(He*) = ——==-34eV r,(He?) = 4,2324
54,4 o
Es(He*) = ——L=-2176¢V  r5(He") = 6,6125A
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Eo(He') = =22 = —151 eV ro(Het) = 9,5224
e N
E,(He") (eV)A I'électron est libre _ .
- hombre quantique r,(He*) = 4,232 A
principale
1'électron Qlié ry(He*) = 2,3805 A
S .
s(He™) n 5¢ état excité i £ (He®) = 1,058 A
+\— ; —_ e A4 A ~~
5, 0CTST) | 5| ey ozsis A
PN 3\
: S R I
E;(He")=- 6,04 n=3, M (2¢ état excité . L
i =1, K
v x| n=1,
! -5
s”-cH n=2,L
quantique 2
* n=4, N
He")=-544 | 1= Ftat fondamenta E;(H) =-13.6 eV
£ n=1, K( y r,(H) =0 ,529 A
J

Exemple 02 : 5Li?* (Z =3):

oy 9 9 122,4
E,(Li )=E1(H)*ﬁ=_13'6*ﬁ=_ — eV
n? 0,529 |
T (Li%%) = r(H) * 3= n? * A

3

, 122,4 S .
Ey(Li**) = ——— = —1224 eV r (Li?*) = 0,176 A

122,4 .
E,(Li?*) = — = -30,6eV r,(Li**) = 0,353 A
122,4 .
Es(Li?*) = — 5 = —13,6eV r3(Li?*) = 1,587A
122,4 .
E,(Li*T) = — T —7,65eV r, (Li?*) = 2,821A
122,4 .
Es(Li*") = — e = —4,896 eV rs(Li?*) = 4,408A
122,4 .
Eg(Li**) = — =g = —3,4eV rs(Li*T) = 6,348A
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o(LiZ)=-3,4
= (Li%*)=- 4,89
E,(Li%*)=-7,65

5(Li%*)=-13,6

E,(Li%*)=- 30,6

1 (Li%)=-122.4

\

E,(Li%*) (eV) A

I'électron est libre _
fhombre quantique)
principale

I'électron ést lié

—— 1’1=6, P ( 5¢ état excité

n=1, K(Etat fondamentay

ey ) (L2 = 0,353 A
= e A b4 —
n=s, 0(F e | 5 | 9201754
n=4, N o
s
™
n=3, M N < +3e
&, S n=1,K
—— =2, L \'__L E
Lkl | E m21
quantique >
—

ry(Li**) = 2,821 A

ry(Li%*) = 1,587 A

W) e

E,(H) = -13.6 eV
r,(H) =0 529 A
/

Exemple 03 : 4Be3* (Z=4):

- 16 16 217,6
En(Be ):El(H)*ﬁ:_13'6*ﬁ:_ le eV
2
n 0,529
(Be3t) =ry(H) x— =n?* A
4 4
217,6 .
E;(Be3*) = — =-217,6 eV r;(Be3*) = 0,13225A
217,6 .
E,(Be3t) = — Y —54,4 eV r,(Be3t) = 0,529 A
217,6 .
E;(Be3t) = — = —24,178 eV r;(Be3t) = 1,19025A
217,6 .
E,(Be3t) = — o - —13,6 eV r,(Be3t) = 2,116A
217,6 .
Es(Be3t) = — e = —8,704eV rs(Be3%) = 3,306A
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Eo(Be3t) = —% = —6,044 eV ro(Be3*) = 4,7614
4 + N\
E,(Be™) (eV) A Télectron est libre - - A(Be) = 2,116 A
(ombre quantique 4(be”) =2,
1'électron Bst lié ry(Be®*) = 1,1902 A

6(Be3+)=- 6,044 —— N=0, P ( 5° état excité

E r,(Be*) = 0,529A
5(B33+)=- 8,70 n=5, O (4° état excité E r,(Be>*) =0,13225
E,(Be¥")=-13,6 n=4,N 5
d =
- i M
E;(Be®*)=- 24,178 n=3, M (2° état excité) | Il o
i S n=1L,K
E,(Be3*)=- 54,4 n=2,L (1 étatexcitd | pa it
~= ;_T n=2, L
la couche / “ ~ 1 _
. 3 n—3, M
quantique @
)
e

-E Be3*)=-217, = Etat fondamenta E;(H) =-13.6 eV
5e) n=l, K r,(H) =0 ,529 A
& /

Exemple 04 : sB4* (Z =5) :

» 25 25 340
En(B ):El(H)*ﬁ:_13'6*¥:_? el
2
n 0,529
T(B*) =r(H) x— =n’+ A
5 5
340 g
E,(B*) = —— - =-340eV r (B*) = 0,1058 A
340 g
E,(B*) = —= - =-85eV r,(B4) = 0,4232 &
340 e
E3(B*) = —~5~=~77,78 eV r:(B*) = 0,95224
340 2
E,(B*) = —Sg = —2125eV r(B*) = 1,69284
340 e
Es(B*) = ——g = —136eV rs(B**) = 2,6454
340 e
E,(B*) = —=g = 94deV rs(B**) = 3,80884
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E.(B*) (eV) A T'électron est libre

A hombre quantiqu
principale

)

I'électron Qlié
I n=6, P 5¢ état excité

n=5, O (4° état excité
n=4, N (3¢ état excité

n=3, M (2° état excité
—— =2, L (1€ état excité

la couche
quantique

Eq(B**)=-9,4
5(B*)=-13,6

E,(B**)=- 21,25

E;(B*")=-77,

E,(B%")=-85

E,(B**)=-340

Vs

r,(B*) = 1,6928 A

r3(B*) =0,9522 A

n=1, K| Etat fondamental

e r,(B*) = 0,4232A
~3
T | ry(B*)=0,1058 A
i
e
h (I
I i +5e
E S 1 n=1,K
< L.
e T
Cuf = n=2,L
—~ n=3,M
B
E n=4,N

E,(H) = -13.6 eV
ry(H) =0 529 A
J

2.5.5. Swectre d’émission d’hydrogéne :

A. Angstrom avait découvert et mesuré les longueurs d’onde dans le domaine de visible

700 656 486

434 410 400 X (nm)

La théorie des quanta nous insiste de passer des longueurs d’ondes A exprimées en (nm)

aux énergies exprimées en (eV) :

h(J.s) * c(m/s)
E=hv= t leV =1,610"1°
v 2m) ) e e ]
_ 6.62 * 1073 x 3 % 108 _ 1241.8125 v
“A(mm)*x 10°%1.610-°  A(nm) ©
1241.8125
Pour A = 656nm : E = — =189 ¢V
656
Pour 1 = 486 (E = 12418125 _ 2.55 eV
our A = nm  E = 186 =255e
Pour 1 = 434 E= 12418125 _ 2.86 eV
our A = nm: = 134 =286e
1241.8125
Pour A =410 nm: E = 0 =3.02¢eV
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I 1\
[ 656 486 434 410 |
700 ¢ ‘ ¢ ¢ 400 A (nm)
AN
1.77 1,89 255 226302 31 E (EV))
Interprétation :
( E(eV)A  l'électron est libre _ |
Ew=0e) ( 1,89 = -1,51 -(-3,40) = E3(H) -|E,(H)
I'électron est lié 2,55 = -0,85 -(-3,40) = E,(H) -|E,(H)

Eq(H)=-0.38¢ n=6, P
2,86 = -0,54 -(-3,40) = E5(H) - E,(H)
) —3

=-0.54e =
i n=5, O(& XY 302 = -0,38 -(-3,40) = E(H) - E,(H)
——

E,(H)=-0.85¢ n=4,N

)
E,(H)=-151e n=3, M
6 486 432 410 |

E,(H)=-3.4e e =2, L 700 I A (nm)
|

|
1.77 1,89 255 2,863,02 31 E(eV)
1(H)=-13.6e n=1, K(Etat fondamentay

a_

ey

>
Y o

( o

Dans le cas du spectre d’émission de I'hydrogene, la formule empirique suivante a

résulté des travaux de Balmer :

1 1 1 ,
3= Ru(5z =) > 2

Ru= 1,096 775 8.107 m-! est la constante expérimentale de Rydberg.

La formule empirique (formule de Ritz) suivante a résulté des travaux de Balmer et de

Ritz :
1 1 1
I - RH (F B n’z)

avecn > letn’> n; Ry = 1,0967758.10’ m !

Ry est la constante expérimentale de Rydberg.

Chaque série spectrale est un ensemble de raies telles que, pour n donné, n' prend les

valeurs successivesn'=n+1;n+2,n+3, etc.
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On distingue les séries de :

Lyman (n=1,UV),n"=2,3,4,5...
Balmer (n = 2, visible), n" =3, 4, 5...
Paschen (n =3,1IR),n"=4,5,6...
Brackett (n =4, IR),n"=5,6...
Pfund (n =5,IR),n" =6,7...

E (eV)A

I'électron est libre

(H)=-0.3

N
I'électron Qlié

2¢ raie de Paschen

A A

(H) =-0.54¢€

vy (Pfun

1)

(<

iAA

o
Brackett}

J

n=6, P ( 5° état excité

n=5, O (4° état excité
n=4, N (3¢ état excité

(H)=-1.51 o n=3, M
aschen
(=348 I 1| e , n2,L
Série de LA
Balmer série limite de &
1" raie (série) (visible) Paschen & A série limite de
de Lyman ~~777"" i Absorption Emission Balmer
1*¢ raie de Balmer
H)=-13.6 )_d e N=1, K(Etat fondamenta)
?_e;;ﬁg:’ Energie d'ionisation
(LV) Eij=hv =13.6 eV

vy : fréquence limite

J

2.5.6. Longueur d’onde de la premiere, 2¢, 3¢ raie et de la raie limite :

On peut calculer les longueurs d’onde de la premiére raie et de la raie limite de chaque

série en utilisant la formule de Ritz :

Avec:

Premiére raie

Deuxiéme

r

Troisiéme

aie

Raie limite

Lyman
Balmer

Paschen

n

1 2
2 3
3 4

W ON k5

vl A W B
W N RS

(o) I Os B

W N RS
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Brackett 4 5 4 6 4 7 4 00
Pfund 5 6 5 7 - - 5 00

2.5.7. Energie d’absorption ou d’émission

Il existe deux facons pour calculer 1'énergie d’absorption ou d’émission dans le cas
I'atome d’hydrogene :

- Formule de Ritz :

1 1 1
I=R"<ﬁ_ﬁ)

AE = hv = he/, ().

- Modeéle de Bohr :
E{(H) E,(H)
AE = |Ep — Ef| = |Ep — Eq| = | nz  n2
-13.6 -—-13.6
= n'2 - n2 (eV)

2.5.8. Energie d’ionisation (raie limite de Lyman)

C'est l'énergie nécessaire pour amener l'électron de son état fondamental vers
l'infinie :
H—-hy, > H" + 1¢
Ionisation de I'atome d'hydrogene.
E;=hv,=E,—E,(H)=13.6eV

Avec vy : fréquence limite.

2.5.9. Quantification de l'énergie

- Atome d'Hydrogéne

Ei(H) Ei(H)

n'2 n2

=7 () (5

1 1 hc
80D (= 52)| = 7

Avec E;(H)=-13.6eV

AE = |EF_EI| = |Enr_En| =
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Le calcul théorique de Bohr a conduit a formuler le facteur Ry, alors appelé « constante

infinie de Rydberg » :

_ <_E1 (H)

= = 1.097373157 * 107m""
. hc) 097373157 * 107m

- lons hydrogénoides

n'2 n?
Avec E;(H)=-13.6eV

AE = |EF_EI| = |Enl_En| =

n'2

Z?E{(H) Z*Ey(H)
-— =

1 (1 1\(=E(H)_,
ﬁz—(ﬁ‘ﬁ( he )Z

1

A

T
H nz nlz

2.6. LACUNES DU MODELE DE BOHR

Plusieurs lacunes sont vite apparues dans le modéle de Bohr, malgré certains

raffinements apportés pour décrire les orbites électroniques elliptiques et pour tenir

compte de la variation de la masse de I'électron avec sa vitesse (théorie de la relativité).

- Le modele n’est valide en effet que pour les espéces chimiques comprenant un seul

électron, soit I'atome d’hydrogene et les ions He*, Li?*, Be3*, etc.

- Il n’a pas pu expliquer la présence de raies additionnelles lorsque des spectroscopes
plus raffinés furent mis au point.

- Il ne pouvait rendre compte du dédoublement de certaines raies spectrales en
présence d"un champ magnétique intense.

- Enfin, il ne se fondait pas sur une théorie solide pour démontrer son principal
postulat : le modéle ne pouvait expliquer pourquoi les orbites électroniques dont la

quantité de mouvement angulaire est égale a n/i/2n sont stables et non radiantes.

Toutefois, deux postulats de Bohr ont servi a élaborer le modeéle de la mécanique
ondulatoire et de la mécanique quantique, modele actuel de 'atome :

- Les niveaux d’énergie électronique sont quantifiés.
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- L’énergie est émise ou absorbée lorsque survient un changement de niveau

électronique.
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3.1. INTRODUCTION

Le modéle de Bohr basé sur la mécanique classique ne permet pas de décrire
correctement le comportement des atomes. Le début du 20¢me siécle a vu naitre une
nouvelle théorie mécanique appelée mécanique ondulatoire ou mécanique

quantique capable d’étudier des systemes microscopiques.

3.2. NOTION DE LA MECANIOUE QUANTIOUE (ONDULATOIRE)
3.2.1. Dualité onde - corpuscule : Postulat de De Broglie 1924

A toute particule (corpuscule) de masse m et de vitesse v est associée une onde de
longueur A. On applique ainsi a la matiere (exemple : un électron) le caractere combiné
d'onde et de particule.

La relation de De Broglie s'écrit :

A= h/ mv
h : Constante de Planck
mv : Quantité de mouvement
Exemple : Calculer les longueurs d’onde A associées aux particules suivantes :
- Particule macroscopique : Balle de pistolet (9 mm parabellum) de masse 8 g et de
vitesse moyenne 350 m/s.

6,62 X 10734
8.x 1073 x 350

= Elle n'a aucun sens.

=2,36 x 1073*m

7\=h/rnV:

- Particule microscopique : I'électron de 'atome d’'Hydrogene au premier état excité :

A—h 1
= v @Y
Postulat de Bohr: mvr =n h :%
(H)—Zh—h:> __n 2
R T TR T Y ) 2

(2)dans (1): A=nr,(H) =4nr;(H) =4 x 3,14 x 0,529 = 6,64 A = 0,664 nm
= résultat important.

Le postulat de Broglie est valable qu’a I’échelle microscopique
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3.2.2. Principe d'incertitude d'Heisenberg 1927

Il est impossible de définir avec précision a la fois la position et la vitesse d'une
particule (corpuscule). Cela se traduit par la relation :
Ax. AP, > h
Ax Incertitude sur la position
AP, = mAv Incertitude sur la quantité de mouvement
Exemple : Calculer Ax, L’erreur relative sur la vitesse étant supposée a 10-:

Av=10"%v = AP =10"°mv

—h _h _h
Ax. mAv=Zh=Ax ="/, = /mv 10-5 = Ax = /27va 105 @
- Particule macroscopique : Balle de pistolet (9 mm parabellum) de masse 8 g et de
vitesse moyenne 350 m/s.

6,62 x 1073*

A = 314 x8 x 103 x 350 X 105

= 3,76 x 10732

= résultat inappréciable.

- Particule microscopique : 1'électron de I'atome d’"Hydrogene au premier état excité :
h
" ()
hmr,(H) ry(H)
2mhx105 2

= résultat important.

mv

(2)

(2) dans (3): Ax = 10°> = 2r;(H) x 10° = 1,058 x 10~°m

Le Principe d'incertitude d' Heisenberg est important a I’échelle

microscopique

Exercice d’application :

Calculer les longueurs d’onde A associées particules suivantes :
- L’électron de I'ion hydrogénoide He* a1'état fondamental.
- L’électron de I'ion hydrogénoide Be** au premier état excité.
- L’électron de I'atome d’'Hydrogene a I'état fondamental.
- L’électron de I'atome d’"Hydrogeéne au 3¢ état excité.

Calculer pour ces deux électrons Ax, (I'erreur relative sur la vitesse étant supposée a

10°).
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r;(H) = 0,5294

- L’électron de I'ion hydrogénoide He* a1'état fondamental.

h

Postulat de Bohr : mvr=2nh= %
ri(H) h h
mvr,(He*) =mv 12 =§:>mv:nr1(H) (2)

(2)dans (1): A=mr;(H) = 3,14 x 0,529 = 1,587 A = 0,1587 nm
Av=10"%v = AP =107 5mv

Ax . mAv > h = Ax = h/m Av = h/mv 10-5 = Ax = h/anv 10-5 (3)

r,(H)

> X 105 = 2,645 X 10™*m

(2) dans (3): Ax =

- L’électron de I'ion hydrogénoide Be3* au premier état excité.

h
mvr,(Be3t)=mv r;(H) =§=>mv=m
1

(2)dans (1): A== 2nr;(H) =2 x3,14%x 0,529 = 3,32 A = 0,332 nm
(2") dans (3): Ax =r;(H) x 10° =529 x 10™*m

2"

- L’électron de I'atome d"Hydrogene a I’état fondamental.

h
H —_ — _——_—
mvr(H) o = mv 27 ()

(2")dans (1): A=2nr;(H) =2x3,14 x 0,529 =3,32A =0,332 nm
(2') dans (3): Ax =r;(H) x 10° = 5,29 x 10~*m

2"

- L’électron de I'atome d’"Hydrogene au 3¢ état excité.

h h
mvr,(H)=mv X 16r,(H) =§=>mvzm 2"
1

(2" dans (1): A =32mr(H) =32 X 3,14 x 0,529 = 53,15 & = 5,315 nm
(2" dans (3): Ax =16 xr;(H) x 10> =8,46 x 10™°m

= résultats importants.
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3.3. NOMBRES QUANTIQUES

3.3.1. Equation de Schrodinger

HYy=Ey

C’est le principe fondamental de la mécanique quantique (ondulatoire), avec :

Y = fonction d'ondeassociée a la particule
E = énergie de la particule
H =O0pérateur Hamiltonien (I'ensemble des interactions exercées sur la particule)

La question qui se pose, quelle est la signification physique de ¥ ? 1) Contient toutes

les informations qu’on peut connaitre sur I’atome (réponse de Schrodinger).

3.3.2. Probabilité de présence

¥ n'a pas de signification physique. La valeur de |[¢|* (YP*) en un point M détermine

la probabilité dP de trouver I'électron dans un volume dv autour de ce point.

Z A
ZO
e
o ¥o > T
b4 “‘*\
Xy M

dP = |y|?dv avec dv = dx.dy. dz

dp
2 _ —_—
YI2 =—

Condition de normalisation: La fonction d'onde W doit satisfaire une certaine

condition de normalisation :

P= f [Y|2 dv=1
espace

Cad : Si on cherche I'électron dans tout I’espace on est certain de I’y trouver On dit que

la fonction d'onde est normée.
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3.3.3. Résolution de l'équation de Schrodinger : (Nombres guantiques)

e 1 (2m*K*me* ik del
"T 2\ R |
pa— Etat
E,=-13,6 eV pour (H) (£, }IJ) stationnaire

C'est la méme expression
que celle trouvée par Bohr.

Y solution = Orbitale
Atomique (0,A)
quantification de I'énergie !

Elle fait intervenir 3 nombre quantiques n, I, m et s

a. Nombres quantiques principal n : il définit la couche quantique (ensemble des

O,A).
n 1 2 3 4 5 6 7
Couche K L M N (0] P Q

n /7= énergieE 7
b. Nombres quantiques secondaire | : il définit la forme (type) de I'O,A — sous

couche comme suit :

l ] 1 2 3
OA s p d f
Il prend des valeurs : o<l<n

Cela nous permet de savoir quelles sont les OA qui existent sur une chouche

quantique :

I O 27 o R 2

0,1,23 s,pdf

2 0 S 5 s,p.d, f
1 p

3 0 S 6 s,p.d, f
1 P
2 d 7 s, p.d, f

l 7= énergieE 7
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c. Nombres quantiques magnétique m: il définit I'orientation de I'O,A dans
'espace et la case quantique.
Il prend des valeurs : —l<m< +1

- L'orbitale atomique ns:

I =0 — m = 0 (une seule valeur) : une seule forme d’orientation dans I'espace (forme

sphérique) et donc on le représente par une seule case quantique :

- L'orbitale atomiquenyp :

I=1->m=-1,0, +1 (3 valeurs): trois formes d’orientation dans l'espace (forme

d’haltere) et donc on le représente par trois cases quantiques :

m = -1 0 +1

- L'orbitale atomiquend :

I=2>m=-2,-1,0, +1, +2 (5 valeurs) : 5 formes d’orientation dans I'espace et donc on

le représente par cinq cases quantiques :

A
i
!
“
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m = 20 - 0 +1 +2

- L'orbitale atomique nf:

I=3—>m=-3,-2,-1,0, +1, +2, +3 (7 valeurs) : 7 formes d’orientation dans l’espace et

donc on le représente par 7 cases quantiques :

: : : ; i i :
\ L " o - g \“ /V h /y P i} - h
S > i £ S . Q 4\/
3 \ . > ‘ ‘ >SS
A R = P - s \ YT, ", SR
[ fs . ‘ f, . | f . | ; | & ‘ f, | f,

m = 3 -2 -1 0 +1 +2 +3
d. Nombres quantiques de spin s : Pour décrire totalement 1'électron d'un atome, il
faut lui attribuer un quatrieme nombre quantique (noté s ou ms) lié a la rotation
autour de lui-méme.
Ce nombre ne peut prendre que deux valeurs :
S=+12(DouS=-1/2(])
Applications :

- Quelles sont les valeurs possibles pour m lorsque, simultanément, n = 4 et
=37

Les valeurs possibles pour m sont : -3, -2, -1, 0, +1, +2, +3.

- Déterminez les valeurs possibles que peut prendre [ lorsque la valeur du
nombre quantique magnétique, m, est égale a +3.

La valeur possible de 1 est 3

- Lorsque le nombre quantique secondaire, I, d'un électron est 3, quelles sont
les valeurs permises du nombre quantique principal, n?

Les valeurs permises du nombre quantique principal, n sont: 4, 5,6,7
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- Le nombre quantique principal, r, d'un électron est 3.
a. Quelles sont les valeurs permises du nombre quantique secondaire, [?
0,1,2
b. Combien y a-t-il d’orbitales possibles lorsque I vaut 2 ? Justifiez votre réponse.
5 Orbitales car Les valeurs possibles pour m sont : -2, -1, 0, +1, +2.
c. Combien d’états quantiques différents cet électron (n = 3) peut-il posséder ?
Justifiez votre réponse.

18 états quantiques

n l m S
3 0 0 +1/2
-1/2
3 1 -1 +1/2
-1/2
0 +1/2
-1/2
+1 +1/2
-1/2
3 2 -2 +1/2
-12
-1 +1/2
-1/2
0 +1/2
-1/2
+1 +1/2
-12
+2 +1/2
-12

41



| Class prepa | CHAPITRE 03
MODELE QUANTIQUE DE L’ATOME

34. ORDRE DE REMPLISSAGE DES ORBITALES ATOMIQUE

La configuration électronique d’un atome ou est la répartition de Z électron dans un
état fondamental sur les Orbitales Atomiques.

- Niveaux d’énergie :

A
E E“ Ens <Enp<End<Ent
I I I
1 I T I L1 11 4d
4s 4p 4d 4p Ll L] ]
1 I I O O O O I 3d
3s 3p 3d 4s L1 1 |
o | 3p
L1 1 s
2s 2p g,je%e 3 | l_|2_|_|
— W s Ens<En-1
1s ()*‘o E—
1s
Atome d'Hydrogene [1€] Atome polyélectronique [Zé]

Pour établir la configuration électronique d'un atome a 1’état fondamental (énergie

minimale) quatre regles doivent étre respectées :

a. Principe de stabilité : On remplit toujours les orbitales atomiques de plus faibles
énergie en premier (quand I'E diminue — la stabilité augmente).

L'ordre de remplissage des sous couches quantiques est

1s2s 2p 3s 3p....

b. Principe d’exclusion de Pauli : Deux électrons d’'un méme atome ne peuvent
avoir leur quatre nombres quantiques identiques : n, I, m et s = maximum 2

électrons par orbitale de spin (+1/2 et -1/2).

ty)

Et donc:
OA ns OA np OA nd OA nf
2 é max 6 é max 10 é max 14 é max
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c. Regle de Hound (autobus) : a l'état fondamental, quand les électrons se placent
dans une OA (p, d, f), ils occupent le maximum d'orbitales de méme énergie
avec des électrons célibataires qui ont des spins paralleles (méme valeur de s)

avant de placer un électron sur une orbitale qui a déja un électron,

[ |4 [+ I

&
1 4,2 5,(3 6

O.Anp

d. Regle de Klechkowski :

- L'ordre des énergies croissantes est 'ordre des valeurs croissantes da la somme
(n +1).

- Si deux sous-couches correspondent a la méme valeur de (n + 1), la sous-couche,
avec | a plus petite valeur de n, a I'énergie la plus basse.

- Les orbitales d'une méme sous-couche ont la méme énergie.

R

p—

:\j\j\:i;\\f\\

L'ordre de remplissage des sous couches quantiques est :

1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s 5f 6d 7p

Convention d’écriture :

type u:}re 1'0A
4=+ Nbre d'é
2

nivau d'energie (n)
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Exemple : 26Fe = 152252 2p6 3s2 3p¢ 4s2 3d6

Il est nécessaire de remettre les diverses couches et sous couches dans leurs ordres

naturel par valeur croissante de n

26Fe = 152252 2pb 3s2 3pb 3d6 4s?
- Exceptions de la regle de Klechkowski :
La regle de Klechkowski est empirique, elle présente des exceptions :
(n-1)d°ns? (Cu, Ag et Au) — (n-1)d"ns!
(n-1)d* ns? (Cr, Mo) +— (n-1)d>ns!
Ces deux exemples s’expliquent par la stabilité particuliere des sous-couches
totalement ou demi-remplies.
- Electrons de caeurs et électrons de valence :
1451 :157 257 2p0 362 3p? +— K2 LS M*

| |
Electrons de cceurs électrons de valence

Ce sont les électrons de valence qui sont mis en jeu dans les réactions chimiques,
liaisons chimiques, qui fixent les propriétés chimiques de 1'atome etc...

- Configuration électronique simplifiée :

(Configuration du Gaz rare) + (couche de valence)

Le gaz rare sera celui dont le numéro atomique est le plus pres possible du numéro
atomique de 1'élément considéré tout en lui restant inférieur :
Exemple :
1451 : 152 252 2pb 352 3p? +— [Ne] 3s2 3p?
7 e e
w0 Ne 10<Z <18 [Ne] + CE couche de valence
18Ar 18<Z<36  [Ar]+ CE couche de valence
6 Kr 36<Z<54  [Kr]+ CE couche de valence
saXe 54<Z<86  [Xe]+ CE couche de valence
ssRn 86<Z [He]+ C E couche de valence
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- Mise en évidence des électrons de cceurs et électrons de valence :
Les électrons de valence sont ceux dont le nombre quantique principal est le plus élevé
et ceux qui appartiennent a des sous-couches en cours de remplissage, néanmoins si
une sous couche interne n’est pas totalement remplie, on la considéra comme faisant
partie de la couche de valence :
Exemples :
26Fe: [Ar] 3d ¢ 4s? / 3d ¢ incompléters é de valence B valence = 8
32 Ge:[Ar] 3d10 4s? 4p?/ 3d10 complétement remplie B é de cceurs B valence = 4
- Configuration électronique d'un ion
La configuration électronique d’un ion dans son état fondamental se déduit de la
configuration électronique d'un atome dans son état fondamental (ajouter des é
(anion) ou soustraire des é (cation).
Lorsque, dans un atome, la derniere sous-couche occupée est une sous-couche (n - 1)
d ou (n - 2) £, ce sont les électrons occupant la sous-couche ns qui sont arrachés en
premier lors de la formation des cations correspondants.
- Propriétés magnétiques
Diamagnétisme : Les atomes (ou molécules) ne possédant pas d'électrons célibataires
sont dit diamagnétiques.
Paramagnétisme : Les atomes (ou molécules) possédant des électrons célibataires sont
dit paramagnétiques.
- Exemples de configurations électroniques :
oF:1522522p°; oF:[He]|2s*2p°®
134L: 15%2522p®3s23pl; ;AL [Ne]3s%3p?t;
165:15%22522p°3s23p*; ,.S: [Ne]3s?3p*
10K: [Ar]4st
22Ti: [Ar]4s?3d? ; ,,Ti: [Ar] 3d?4s?
1,4CT: [AT]45?3d* = ,,Cr:[Ar]4si3d®; ,,Cr:[Ar]3d>4s!
,cFe:[Ar]4s?3d®; , Fe: [Ar]|3d®4s?
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29CU: [AT]4523d° = ,4Cu: [Ar]4s13d1?; ,oCu: [Ar]3d104s!
s0Zn: [Ar]4s?3d1%; ;,Zn: [Ar]3d1%4s?
32Ge: [Ar]4s?3d1%4p?; ;,Ge: [Ar]3d1%4s%4p?
35BT: [Ar]4523d°4p5; ;.Br: [Ar]3d1°4s%4p°®
36KT: [AT]45%3d1°4p®; ; Kr: [Ar]3d1%45%4p"
ST [KT]55%
12Mo: [Kr]5s5%4d* > ,,Mo: [Kr]5s14d®; ,,Mo:[Kr]4d®5s!
47Ag: [Kr|5s%4d° > ,,Ag: [Kr]5s5'4d'?; ,,Ag: [Kr]4d1°5s!
18Cd: [KT]5524d°; ,4Cd: [Kr]|4d1°55s?

10K [Ar]

35Br: [Ar]4s?3d1%4p® = [Kr]

16527 [Ne]3s%3p°® = [Ar]

,,Ti%+: [Ar]3d?
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4.1. STRUCTURE DU TABLEAU PERIODIQUE

Le tableau périodique est composé de18 colonnes (Groupes) et 7 périodes
(actuellement 8 périodes).

- Dans le méme période de gauche a droite, le nombre quantique principal n est

constant et le nombre atomique Z augmente. Ainsi, dans le méme groupe du

haut en bas, le nombre atomique Z et le nombre quantique principal n

augmentent.
=} - >
5 n = cst, Z augmente
c
Q
=
(¢]
=
-
(¢]
N
o
:
S
" _

- Un élément, dans le tableau périodique, est présenté de la facon suivante :

MASSE ATOMIQUE RELATIVE

GROUPE IUPAC GROUPE CAS
(COLONNE) 13 114 (FAMILLES
NOMBRE ATOMIQUE __figi .-
SYMBOLE B

NOM DE L'ELEMENT
- Les éléments de méme groupe ont la méme configuration électronique de la
couche externe (le méme nombre d’électrons de valence). Ils partagent des
propriétés physico-chimique similaires.

Exemple :
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11

Kisodium

v Na

(Ne) 3s1
22,990
19

Potassium

K

(Ar) 4s'
39,098

ZZCRA

Nombre d’électrons de valence pour les deux est de 1.

La configuration électronique de la couche externe pour les deux est n sl

- Les éléments de la méme période ont la méme couche externe.

Exemple :

5 6 7 '8 9 10

Bore Carbone Azote Oxygéne Fluor Néon

B C N O F Ne

1s22s22p!  [1s22s22p2  |1s22s22p®  [1s22s22p*  |1s22522p5  |1s22s22pb
Ces éléments de la 2¢ période ont la méme couche externe (L, n= 2).
En générale, le numéro de la période représente celui de la couche quantique.

- Le tableau périodique contient 4 blocs :

Bloc d

Bloc f

Bloc s : la configuration électronique selon Klechkowski de la couche externe pour les

éléments du bloc s est : n 8* (x=1 ou 2).
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Bloc p : la configuration électronique selon Klechkowski de la couche externe pour
les éléments du bloc p est : 1 §2n p*(x=1 a 6) ou n s2(n-1) d1%n p*(x=1 a 6)
Bloc d : la configuration électronique selon Klechkowski de la couche externe pour
les éléments du bloc p est : n 82 (n-1) d*(x=1 a 10) sauf exception.

- Les indices (chiffres romains) IA, IIA, IIIB, VA... représente le groupe ou la

famille de I’élément. Ils indiquent le nombre d’électrons de valence.

On ajoute l'indice A si la configuration électronique de la couche externe selon
Klechkowski est n s ou n p et 'indice B si cette configuration est (n-1) d (bloc d).
Les groupes sont aussi représenté par des numéros arabes de 1 a 18.

4.1.1. Groupes et familles d’éléments :

Les principaux groupes et familles des éléments du tableau périodique sont :

Groupes et familles

| . Métaux alcalins [A sauf H Chalcogénes V/[A
Métaux alcalino-terreux [|4 [, Halogénes V/||A
Métaux de transition 3-12 ' . Gaznobles V[IIA

Lanthanides
Terres rares

Actinides

I—

Exemples :

Configuration électronique selon Bloc Période Groupe Groupe  Famille

Klechkowski CAS IUPAC

oF: [He]2s22p5 p 2 VIIA 17 Halogeénes

13AL: [Ne]3s%3pt; p 3 111A 13 -

16S: [Ne]3s?3p* p 3 VIA 16 Chalcogenes

10K: [Ar]4s? s 4 1A 1 Alcalins

5, Ti: [Ar] 45*3d? d 4 IVB 4 Métaux de
transition

24CT: [AT)4s23d* d 4 VIB 6 Métaux de

= ,,Cr:[Ar]4s'3d® transition

,oFe: [Ar]4s?3d° d 4 VIIIB 8 Métaux de

transition
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29Cu: [AT]4s%3d°
= ,oCu: [Ar]4s13d1°
30Zn: [Ar]4s%3d1°

3,Ge: [Ar]4s?3d1%4p?
3BT [Ar]45%3d%4p°®
36KT: [AT]45*3d1%4p®
3gST: [KT]552

1sMo: [Kr]5s24d*

= ,;Mo: [Kr]5s14d®
+iAg: [Kr]5524d’

= ,;Ag: [Kr]5514d"°
16Cd: [K7]55%24d™°

19Kt [Ar]

35Br: [Ar]4s%?3d1%4p°
= [Kr]

16527 [Ne]3s23p° = [Ar]

2o Ti%: [Ar]3d?

Note : le tableau périodique ne contient pas des ions.
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Tableau peériodique

18 colonnes (GROUPES)

Les indices |, Il |1l

... Indiguent le nombre d'électrons de valence

GROUPE 7 periodes * indice A si la couche externe est ns np
N\ GROUPE : méme configuration électronique de la *Indice B si la couche externe contientla sous couche d
1 1A ~| couche externe
x ,,- ‘_.OON@,, N\. PERIODES : méme couche externe
H n/ MASSEATOMIQUE RELATIVE L. Métaux Métalloides [y Non-métaux
._ GROUPE IUPAC _GROUPE CAS . Métaux alcalins [A sauf H Chalcogeénes /[ A % /A / \ 711 A
I<cmommzm N [A N ., Setl AN 13 E_E E VA 15 VA 16 VIA : VIIA
f 1 UL 13 ::f (PANILLES Meétaux alcalino-terreux |[ A Halogénes V/[[A i " ) ) ﬁ, 1
a 6.941[4 9.0122 NOMBRE ATOMIQUE _ g .~ A - J VIIA 5 1081116 120117 14007|8 15909]9 18.908 [10 20.180
w . Métaux de transition 3-12 . Gaznobles V/[]IA _W O 2 O _”AJ
= SYMBOLE—— B Lanthanides —— .
: TepesTares 3 10T BORE CARBONE AZOTE OXYGENE FLUOR
| BERYLLIUM .
__ | BERY]I .c_.._._ﬁ__ . Actinides Ne - gaz Fe - solide g O 3 A s A uo ),
; 12 24.305 { Hg -liquide TG - synthétique 13 26.982| 14 28.086 |15 30.974 |16 32.065 |17 35.453 |18 39.948
M , ,
NOM DE L'ELEMENT Triade o
Mg N vie Al | S1 | P S | Cl | Ar
z}m_zmm_cg 3 ;Eﬁ h =<m_ m VB 6 <__m,w q zw w e 10 11 E —N ;@ >_.cz_z_cz_ ) _sicium | n_._o%_._oxm,, SOUFRE | CHLORE
_” _Hw 39.098 | 20 40.078 Nu 44 wmm NN 47 . mmﬂ Nm 50.942 | 24 m\_.mwm Nm 54. wwm Na DO mLm Nq 58.933 | 28 58.693 | 29 mm.mbm uc mm.wm wu 69.723 |32 726433 74.922|34 78.96|35 79.904 |36 83.798
M
N # o
Ca | S¢c | Ti V | Cr | Mn| Fe | Co| Ni [ Cu | Zn | Ga | Ge | As | Se | Br | Kr
(Ar) 35 ns! (Ax) 3d1 st
CALCIUM | SCANDIUM | TITANE . VANADIUM | CHROME k_grzm}zmmmr FER | COBALT | NICKEL | CUIVRE | ZINC | GALLIUM Lommzpz_cgf ARSENIC | SELENIUM | BROME | KRYPTON
_H_wq 85.468 |38 87.62 [ 39 88.906 | 40 91.224 n: 92906 (42 95.96 |43 (98) ﬁ_ 101.07 | 45 102.91|46 106.42 |47 107.87 |48 112.41|49 11482 |50 118.71|51 121.76 | 52 127.60| 53 126.90 [S4 131.29
M
N
'/ Rb | Sr | Y | Zr | Nb | Mo | Tc | Ru | Rh | Pd | Ag | Cd | In | Smn | Sb | Te I | Xe
m STRONTIUM | YTTRIUM L ZIRCONIUM A NIOBIUM | MOLYBDENE | TECHNETIUM| RUTHENIUM | RHODIUM | PALLADIUM | ARGENT | CADMIUM | INDIUM | ETAIN | ANTIMOINE | TELLURE | IODE | XENON
”_mm 132.91 8B 137.33 B-71 72 178.49 qw 180.95 | 74 183.84 |75 186.21(76 190.23 |77 192.22| 78 195.08 | 79 196.97 | 80 200.59 | 81 204.38| 82 207.2 |83 20898 |84 (209)[85 (210)| 86 (222)
M
N = o
1 Cs | Ba [lalu)y Hf | Ta | W | Re | Os | Ir | Pt [ Au | Hg | TI | Pb | Bi | Po | At | Rn
| BARYUM m&:nﬁsamw HAFNIUM | TANTALE |TUNGSTENE| RHENIUM | OSMIUM | IRIDIUM | PLATINE | OR | MERCURE | THALLIUM | PLOMB | BISMUTH | POLONIUM )\ ASTATE |
y ' Y ' Y. I ™y Y. N "l ' W ¥ Ty
' [87 (223)|88 (226) 89-103 [104 (267)|105 (268)[106 (271) 107 (272) 108 (277) [ 109 (276)| 110 (281) 111 (280)| 112 (285)| 113 (...) (114 (287)| 115 (...) [ 116 (291)| 117 (...) | 118 (...
M
N - ] I
w Ac-Lr EIRF F Db | Sg | Bh | Hs | Mt | Ds [ Rg [ Cn | Uut | Fl | Uup| Ly | Uus | Uuo
: 1 AcUnidcs |RUTHERFORDIUM| DUBNIUM |SEABORGIUM| BOHRIUM | HASSIUM |MEITNERIUM|DARMSTADTIUM|ROENTGENIUM|COPERNICIUM]| UNUNTRIUM | FLEROVIUM | UNUNPENTIUM | LIVERMORIUM | UNUNSEPTIUM ) UNUNOCTIUM
couche de valence
1 CHEEBEEN ANANPES
1 > w__ﬁ_m_w.,- mq 138.91 | 58 140. \_m m@ 14091 60 14424 | 61 (145) 62 150.36 | 63 151.96 | 64 157.25| 65 158.93| 66 162.50 | 67 164.93| 68 167.26 | 69 168.93 |70 173.05|71 174.97
L3 | 3 La | Ce | Pr [ Nd | Pm|Sm | Eu | Gd | Tbh | Dy | Ho | Er | Tm | Yb | Lu
M3 3 3 A | LANTHANE | CERIUM ) PRASEODYME | NEODYME |PROMETHIUM| SAMARIUM | EUROPIUM | GADOLINIUM| TERBIUM |DYSPROSIUM| HOLMIUM | ERBIUM | THULIUM | YTTERBIUM | LUTETIUM |
Ni 45 W Ad K ACTINIDES
. _ Y & Y e Y Y & e Y Y Y g ' ™
05 5 Sp Sd 5 89 (227) [ 90 232.04 |91 231.04 |92 238.03|93 (237)|94 (244)|95 (243)|96 (247)|97 (247)|98 (251)|99 (252)[100 (257)|101 (258)[102 (259)| 103 (262)
P © gs g e
e Ac | Th | Pa | U | Np | Pu | Am | Cm | Bk | Cf | Es | [Fm | Md | No | ILr
| ACTINIUM | THORIUM |PROTACTINIUM| URANIUM | NEPTUNIUM | PLUTONIUM | AMERICIUM | CURIUM | BERKELIUM |CALIFORNIUM|EINSTEINIUM| FERMIUM |MENDELEVIUM| NOBELIUM |LAWRENCIUM
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4.1.1. Organisation des éléments

Pour rappel, dans le méme période de gauche a droite, le nombre quantique principal
n est constant et le nombre atomique Z augmente, et cela veut dire le que le nombre

de proton augmente pour la méme couche (charge nucléaire effective augmente)

Ainsi, dans le méme groupe du haut en bas, le nombre atomique et le nombre
quantique principal n augmentent et cela veut dire que le nombre de couche

augmente.

= cst, Z augmente

djuaw8ne 7 ‘ ajuaw8ne u

-

a. Rayon atomique r, et ionique r;
On peut définir le rayon atomique comme étant la moitié de la distance entre les

centres des deux atomes liés par une liaison simple.

Exemple: F,

142 Zm

r,=7lpm

Rayon de covalence

Dans le méme période de gauche a droite, le nombre quantique principal n est constant
et le nombre atomique Z augmente, et cela veut dire le que le nombre de proton
augmente pour la méme couche (charge nucléaire effective augmente) — le rayon

atomique diminue.
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Ainsi, dans le méme groupe du haut en bas, le nombre atomique et le nombre
quantique principal n augmentent et cela veut dire que le nombre de couche augmente

— le rayon atomique augmente.

' o

n = cst, Z augmente, rayon atomique diminue

Rayon ionique : 7;(cation) < r, et ri (anion) > 1,

Sne 7 “ djuowSne u

-
U

djudw.sne anbruwoje uofex

1

Espéces isoélectroniques (méme nombre d’électrons) :

a5
9F 10Ne 11Na

9p 10p 11p
10¢é 10¢é 10¢é

- (Zterd

b. Energie d’ionisation
L’énergie de premiere ionisation est I'énergie minimale qu’il faut fournir a 'atome
gazeux dans son état fondamental pour lui arracher un électron. Elle correspond a
I"énergie Ein mise en jeu lors du processus :
M(g) — M*(g) + e(g) Eun = E(M*(g)) - E(M(g)) >0

Dans le méme période de gauche a droite, le nombre quantique principal n est constant
et le nombre atomique Z augmente, et cela veut dire le que le nombre de proton
augmente pour la méme couche (charge nucléaire effective augmente) — 1’énergie

d’ionisation augmente.
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Ainsi, dans le méme groupe du haut en bas, le nombre atomique et le nombre

quantique principal n augmentent et cela veut dire que le nombre de couche augmente

— l’énergie d’ionisation diminue.

= cst, Z augmente, Ei augmente

onurwIrp ry
dwgne 7 ‘ ajudwsne u

laﬁ

Autres ionisations :

Energie de seconde ionisation

M'(g) » M*'(g) + e'(g) Eip= E(M*"(g)) - E(M"(g)) >0
Energie de troisieme ionisation

M*(g) — M**(g) +e'(g) Eip = E(M¥(g)) - E(M**(g)) >0

Ey<E; <Eg<Ey..

c. Affinité électronique et énergie d’attachement
L’énergie de premier attachement électronique d'un atome M est I"énergie Eai: mise en
jeu pour apporter a cet atome gazeux un électron supplémentaire selon le processus :
M(g) + (g) — M(g) Eaa = E(M(g)) - E(M(g)) <0
A.E. == Ean
Dans le méme période de gauche a droite, le nombre quantique principal n est constant
et le nombre atomique Z augmente, et cela veut dire le que le nombre de proton

augmente pour la méme couche (charge nucléaire effective augmente) — 1’affinité

électronique augmente.
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Ainsi, dans le méme groupe du haut en bas, le nombre atomique et le nombre
quantique principal n augmentent et cela veut dire que le nombre de couche augmente

— l'affinité électronique diminue.

= cst, Z augmente, A.E augmente

anurwiIp gy
‘djudwIgne 7 ‘ djudwigne u

Note : les gaz nobles n’ont pas d’affinité électronique.

d. L’électronégativité )
L’électronégativité est une grandeur relative qui traduit I'aptitude d'un atome B a
attirer vers lui le doublet électronique qui I’associe a un autre atome A.

- Echelle de Mulliken

m =km(Eia(X)+ A.E.(X))/2
km=1eV-1
- FEchelle d’Allred et Rochow
x = (0,359* Z2.4/1?)+0,744
- Echelle de Pauling

XB —Xa = \/EA—B —Es-a*Ep_p

E : énergie de dissociation en eV et xp > x4

L’électronégativitée de gauche a droite, le nombre quantique principal n est constant
et le nombre atomique Z augmente, et cela veut dire le que le nombre de proton
augmente pour la méme couche (charge nucléaire effective augmente) —

I’électronégativité augmente.
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Ainsi, dans le méme groupe du haut en bas, le nombre atomique et le nombre

quantique principal n augmentent et cela veut dire que le nombre de couche augmente

— l’électronégativité diminue.

= cst, Z augmente, EN augmente

onurwrp Ny
dwgne 7 ‘ sjudwsne u

laﬁ

Note : les gaz nobles ne sont pas électronégatifs.
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4.2. APPROXIMATION DE SLATER

4.2.1. Energie d’ionisation :

C’est I'énergie qu’il faut fournir a un atome a 1'état gazeux pour lui arracher un

électron (1r¢ionisation). Il existe plusieurs ionisations (Z ionisations) :

17 lonisation: Mgy = My + éq  L(M) =E(M{) — E(Mg) >0

2¢ Tonisation: M(Jfg) - M(Zg"L) + €y L,(M) = E(M(g)) E(M(+g)) >0

3¢ Jonisation: MG, — M+ éy ;M) = E(M{,) —E(MES) >0

4€ [onisation: M, — M+ égy Lu(M) = E(M{,) —E(ME) >0
Avec:

L(M) > I3(M) > I,(M) > I,(M)
Pour calculer par exemple I'énergie de la premiére ionisation d'un atome M on doit
calculer I'énergie de 'atome M et celle de 'ion M*:
L =EM*)—-EM)

4.2.2. Approximation de Slater : énergie d’'une espéce polyélectronique :

L’énergie totale d'une espece polyélectronique est la somme des énergies de ses

électrons :

Er(espece) = z E¢
Selon Slater 1’électron i est attiré par le noyau (+Ze) et repoussé par les électrons j (les

électrons j exercent un effet d’écran sur I'électron i) (schéma 1)

systeme d'un ion
3 hydrogenoide (Z2%)

schéma 1

La charge nucléaire effective Z;tient compte a la fois de 'attraction du noyau (Z) et
I'effet d’écran exercé par les électrons j sur I'électron i (oj;).
J

0ji: Cte d’écran dueal'é jsurl'é i
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L’approximation de Slater, les électrons externes n'exercent pas d'effet d'écran sur les électrons

internes. Par conséquent, la constante d'écran 62s/1s est nulle. A

L’énergie de I'électron i vaut :

Z;
Ei = nz

x E; (H)

Soit :

E(espéce) = 2 E;
E/(H) = —13,6 eV
On considere les groupes de Slater suivant la disposition spatiale :
1s (2s 2p) (3s 3p) 3d (4s 4p) 4d 4f (5s 5p) 5d 5f (6s 6p)
Les é de méme groupe de Slater ont la méme énergie. A
Le tableau ci-dessous résume l'effet d’écran (les constantes d’écran oj; ) due aux

électrons j sur 1'électron i :

Contributions des autres électrons j

Groupe d'origine  Couches  Couche n-1 Couche n Couches
de l'électron i n-2, n-3, ... s, p d f supérieures
S, p 1,0 0,85 0,35 0,0 0,0 0,0
d 1,0 1,0 1,0 0,35 0,0 0,0
1,0 10 10 1,0 0,35 0,0

*0'15/15 = 0,31

a. Calcule de la charge nucléaire effective Z;* et I’énergie de ’électron E; :

J

*2
E; = n—lzx E;(H)

o Cas d'un électron du groupe (1s) de >He :
2He : 1s1*1

Zi,=2—-[1%0,31] = 1,69
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1,692
Els = —13,6 X T = —38,84 ¢V

o Cas d'un électron du groupe (2s) de 5Li :
3Li:1s% (2s1)
Z5s=3-[2x085]=13

1,32
Eys = ~13,6 X 7= —5,74 ¢V
o Cas d'un électron du groupe (1s) de 3Li :
3Li : 1s1*1 (2s1)

Zis=3—[1%031] = 2,69
2

2,69
Eys = —13,6 X ——

= —984leV

o Cas d'un électron du groupe (2s) de 4Be :
4Be : 152 (2s1+1)
Z;s=4—-[1x%x0354+2x%x0,85] =195

2

1,95
Eyo = —13,6 X ——

S =—1292eV

o Cas d'un électron du groupe (1s) de 4Be:
4Be : 1s1*1 (252)
Zi.=4—[1%0,31] = 3,69

3,697
E;s =—-13,6 X = —185,17 eV
o Cas d'un électron du groupe (2s) de 4Be* :

4Be* : 1s% (2s1)

Zi =4—[2%085] =23
2,32
Eys = =136 X —5- = ~17,98 eV
o Cas d'un électron du groupe (1s) de 4Be* :
4Bet : 1s11 (2s1)

Zi =4—[1%0,31] = 3,69

2

)

Eys = —13,6 X = —185,17 eV

On remarque que : Z;;(Be) = Z;;(Be™) A

o Cas d'un électron du groupe (2s 2p) de ¢C:
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6C : 1s? (252 2p1*1)
Z3sp = 6—[3%0,35+2x0,85] = 3,25

2

)

22

Ejsp = —13,6 X = —3591eV

o Cas d'un électron du groupe (2s 2p) de 7N :
7N : 152 (252 2p**1)
Z3sap =7 —[4%0,35+2 % 0,85] = 3,9

3,92
Ersop = —13,6 X 7 = —51,71 eV
o Cas d'un électron du groupe (2s 2p) de 7N* :
7N* : 1s% (252 2p?)
Zysop =7 —[3%0,35+2x0,85] = 4,25
4,252
Eys2p = —13,6 X 7 = —-61,41 eV
o Cas d'un électron du groupe (2s 2p) de 5O :
8O : 1s2 (2s% 2p*)
Z3s2p =8 —[5%0,35+2x0,85] =4,55
4,552
Eysop = —13,6 X = —70,39 eV
o Cas d'un électron du groupe (2s 2p) de oF :
oF : 1s% (252 2p5)
Z3s2p =9 —[6X0,35+2x0,85] =5,2
5,22
Ers2p = —13,6 X 7 = —91,936 eV
o Cas d'un électron du groupe (3s 3p) de 165:
16S : 152 (2s% 2p®) (352 3p?)
Z3s3p =16 —[5x0,35+8x%0,85+ 2% 1] =554

2

)

32

Esgp = —13,6 X = —46,37 eV

o Cas d'un électron du groupe (2s 2p) de 165:
16S : 152 (2s% 2p®) (352 3p?)
Z3sp =16 — [7% 0,35 + 2 x 0,85] = 11,85
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2

)

EZSzp = _13,6 X = _4‘77,4‘3 eV

o Cas d'un électron du groupe (3s 3p) de 17Cl :
17Cl : 152 (2s% 2p®) (3s* 3p°)
Zig3, =17 —[6%0,35+8% 0,85+ 2 x 1] = 6,1

6,12
Es3g3p = —13,6 X Evale —56,22 eV
o Cas d'un électron du groupe (2s 2p) de 17Cl :
17Cl : 152 (25% 2p®) (3s* 3p°)
Zysop =17 —[7 % 0,35 +2 % 0,85] = 12,85
12,852
22
o Cas d’un électron du groupe 1s de 17Cl :
17Cl : 152 (2s% 2pb) (352 3p°)
Zi, =17 —[1% 0,31] = 16,69
16,692
12
o Cas d’un électron du groupe 4s de 19K :
19K : 12 (252 2pb) (352 3p®) 4s!
Z; =19 —[8% 0,85+ 10 X 1] = 2,2

EZSZP = _13,6 X = _561,4‘1 eV

Eys = —13,6 X = —3788,36 eV

2,22
Eys = —13,6 X - = —4114 eV
o Cas d"un électron du groupe 4s de 2Ca :
20Ca : 1s? (2s% 2p®) (352 3p®) 3d0 4s?

Zys=20—-[1%x035+8x%x0,85+10x 1] = 2,85

2

42

o Cas d'un électron du groupe 4s de 2Ti :

22T1 : 1% (2s% 2pb) (352 3p®) 3d? 4s?
Zys=22—-[1%x035+10x% 0,85+ 10 x 1] = 3,15

2

42
o Cas d'un électron du groupe 3d de »Ti:

22711 : 1% (2s% 2pb) (352 3p®) 3d? 4s?

E,s = —13,6 X = —69eV

E,s = —13,6 X

=—-843 eV
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73, =22 —[1%0,35+18 x 1] = 3,65

2

)32
Z3q(Ti) > Z45(T1)
2 Ti*: 1s2 (252 2p6) (352 3pb) 3d2 4s14N

2 Tiz*: 152 (252 2p6) (352 3pb) 3d2 A\

Esy = —13,6 X

= —20,13 eV

Zin-1ya > Zns

o Cas d"un électron du groupe (3s 3p) de 22Ti :
22711 : 1% (2s% 2pb) (352 3p®) 3d? 4s?

Z33=22—-[7%x0354+8x0,85+2x1] =10,75
10,752

32

o Cas d’un électron du groupe 4s de 24Cr :
24Cr : 152 (25% 2pb) (352 3p®) 3d° 4s!

Zio=24—[13% 0,85+ 10 x 1] = 2,95
2

)

E353p = _13,6 X

= —174,62 eV

E,s = —13,6 X =-7,39 eV

o Cas d’un électron du groupe 3d de 2Cr :
24Cr : 152 (25? 2pb) (352 3pb) 3d° 4s!
Z3q=24—-[4%x035+18x1] =46

4,62
Esq = 13,6 X3

=—-3197 eV

o Cas d"un électron du groupe 4s de 2»Cu :
20Cu : 1s? (2s% 2pb) (352 3p®) 3d10 4s!
Z;s=29-[18x0,85+10x1] =3,7

3,72
Eys = 13,6 X 5

=-11,63 eV

o Cas d'un électron du groupe 3d de 2Cu :
20Cu : 152 (2s% 2pb) (352 3p®) 3d10 4s!
Zi, =29 —[9%0,35+18 x 1] = 7,85

2

)

32

Eyy = —13,6 X =—93,11eV

Z3q(Cu) > Z45(Cu)
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o Cas d'un électron du groupe 4s de 3Zn :
30Zn : 1s? (252 2p®) (3s% 3p®) 3d10 452
Z;s=30—-[1x%x035+18x%x0,854+ 10 x 1] = 4,35

2

42
o Cas d'un électron du groupe 3d de 3Zn :
30Zn : 1s? (252 2p®) (3s% 3pb) 3d10 452

Z:,=30—1[9% 0,35+ 18 x 1] = 8,85

2

E,e = —13,6 X = —66,08 eV

)

E3d = _13,6 X

= —118,35¢eV
Z3q(Zn) > Z35(Zn)
s0Zn*: 1s2 (252 2p6) (32 3pb) 3d10 4s14N
30Zn2*: 152 (252 2p6) (352 3p6) 3d10 A\
o Cas d’un électron du groupe 4s de 30Zn* :
s0Zn* : 1s? (252 2p®) (3s? 3pb) 3d10 4s!

Zio=30—[18 X 0,85+ 10 x 1] = 4,7
2

4,7
E;s =—-13,6 X = —18,77 eV
o Cas d'un électron du groupe (4s 4p) de 35Br :
35Br: 1s? (252 2pb) (3s? 3pb) 3d10 (4s% 4p5)
Zysap =35—[6x035+18%x0,85+10x%x 1] =7,6

7,62
Eysap = —13,6 X —5= = —49,096 eV

o Cas d'un électron du groupe (4s 4p) de 35Br* :
35Br: 1s? (252 2p®) (3s% 3pb) 3d10 (4s2 4p*)
Zysap =35—[5%0,35+18 % 0,85+ 10 x 1] = 7,95

52

E4-S4'p == _13,6 X

= —-53,72 eV

o Cas d"un électron du groupe (4s 4p) de 35Br?* :
35Br2*: 1s2 (252 2pb) (352 3p®) 3d10 (4s% 4p3)
Zisap = 35—[4%0,3518 x 0,85+ 10 x 1] = 8,3

2

)

8
E4S4p = _13,6 X 42

= —58,55 eV

63



| Class prepa | CHAPITRE 04
CLASSIFICATION PERIODIQUE DES ELEMENTS CHIMIQUES

b. Calcule de I’énergie d’une espéce polyélectronique et énergies d’ionisation :

J

Z?
E; = n_lz x E1(H)

E;(espéce) = Z E;
o Energie de 'atome de I’'Hélium >He :

oHe : 152

Z:.(He) =2 —[1%0,31] = 1,69

2

12
E(He) = 2 X E;;(He) = —2 x 38,84 = —77,68 eV

Eis(He) = —13,6 x = —38,84eV

o Energie de l'ion sHe* :

2Het : 151

Zi(He) =Z =2
22
Eys(He*) = —13,6 X 753 = 54,4 eV

E(Het) = E;;(Het) = —=54,4 eV

o Energie de 1* ionisation de 1’Hélium >He :

He(g) = Helyy + é(g)
I,(He) = E(He*) — E(He) = —54,4 + 77,68 = 23,28 eV
I,(He) = 0 — E(He™) = 54,4 eV A\
o Energie de I'atome de Lithium 3Li:

3Li:1s% (2s1)

E(Li) = E,o(Li) + 2 x E;4(Li)
E, (Li):
Z: (L) =3—[2%0,85] =13

, 1,32
EZS(Ll) = —13,6 X ? = —5,74 eV

Els(Li):
Zis(Li) =3 —-[1x%x0,31] = 2,69

64



| Class prepa | CHAPITRE 04
CLASSIFICATION PERIODIQUE DES ELEMENTS CHIMIQUES

2

)

Eyo(Li) = —13,6 X

=-9841eV

E(Li) = E,s (L)) + 2 X Eqo(Li) = =5,74 — 2 X 98,41 = —202,56 eV

o Energie de l'ion 3Li*:

sLit :1s?

E(Li*) = 2E5(Li*)
Z:(Lit)y =3 —[1x0,31] = 2,69

2,692
Eys(Li*) = 13,6 X =5 = —98,41 eV = Eq,(Li) A
E(Li*) = 2 X By (Li*) = —2 x 98,41 = —196,82 eV

o Energie de 1 ionisation du Lithium 3Li :

17¢ Jonisation: Ligy > Lity + €y L = E(Liy) — E(Ligg)) > 0
(L) = E(Li*) — E(Li) = —169,82 + 202,56 = 5,74 eV
Remarque :
2E15(Li™) = 2E4(Li): Car on n’a pas touché au groupe 1s (on n’a pas enlevé un
électron du groupe), et donc I'énergie ne change pas.
L (L)) = E(Li*) — E(Li) = 2E,5(Li*) — E54(Li) — 2E4(Li) = —E,,(Li) = 5,74 eV

o Energie de 2¢ ionisation du Lithium 3Li :

2¢ lonisation: Lityy = Liih + égy L = E(Lif))) — E(Li{y) > 0
sLit : 1s?
3Li2* : 1s! (ion hydrogénoides)
I,(Li) = E(Li**) — E(Li*) = Ey(Li%*) — 2E, (Li*)
Eis(Li*t) = —98,41 eV

32
Eys(Li**) = —13,6 X 7 = —122,4 eV

(L)) = Ey(Li?*) — 2 X E;(Lit) = —122,4 + 2 98,41 = 74,42 eV

I,(Li) = 0 — E(Li?*) = 122,4 eV &\

o Energies d’ionisation du Bore 5B :

1"¢ lonisation: By = By + € I = E(B(Tg)) — E(Bg) >0
2¢ lonisation: B(Tg) - B(Zg+) + € I = E(B(Zng)) - E(B(Tq)) >0
3¢ Ionisation: Bl = Bl + € Iy = E(B(y)) — E(B{) > 0
4¢ Jonisation: BZj = Bl + € I, = E(B(g)) — E(Big)) > 0
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; P 4 5 A — 5+ 4+ 4+
5¢ lonisation: BiS = Bih+ €y Is =E(B,) —E(BY)) = —E(B(y) >0

- Energie de 1 jonisation de 5B :

Big) = Blgy *+ éo)
5B: 1s% (252 2p1)
5B*: 152 (2s2)
h(B) = E(B(y) — E(Bip))
I,(B) = 2E,,(B*) + 2E,(B*) — 3E252p(B) — 2E,4(B)
L(B) = 2E25(3+) - 3525219(3)
E55(B™) :
Z3,(B*) =5-10,35+2 % 0,85] = 2,95

2

)

E, (BY) = —13,6 X = —29,5885 eV

E2$2p(B) :
Z;Szp(B) =5—-[2%0;354+2x%x0,85] =26

2

22
I;(B) = 2 X Ez5(B*) — 3 X Ey55,(B) = 9,775eV

Ezs2p(B) = —13,6 X —— = —22,984 eV

- Energie de 2¢ ionisation de 5B :

Bl = Bl + ¢
5B*: 152 (2s2)
5B2*: 152 (2s1)
I,(B) = E(BE))) — E(B()) = E2s(B**) + 2E;(B**) — 2E,(B*) — 2E,,(BY)
I, = E;5(B**) — 2 x E»o(B*)
Ezs(32+) :
Z;(B?**)=5-[2x0,85] =3,3

3,32
E,,(B?**) = —13,6 x 7 = —37,026 eV

E,,(B*) = —29,5885 eV
I,(B) = E»(B?*") — 2 X E,o(BY) = 22,151eV

- Energie de 3¢ ionisation de 5B :

2+ 3+ )
Big) = Blg) T €
5B2*: 152 (2s1)
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5B3*: 152

I3(B) = E(B{),) — E(B()) = 2E:15(B") — Ep(B**) — 2E,,(B*)
I3(B) = —E,,(B**) = 37,026 eV

- Energie de 4¢ ionisation de 5B :

Blg) = Big) + é)

5B3+: 152
5B4+: 161
I,(B) = E(B(;,) — E(B())) = E15(B**) — 2E;5(B*")
Els(33+):
Z;(B3*) =5—10,31] = 4,69
4,692
E;5(B3%) = —13,6 X —— = —299,14696 eV
E,(B*): Zi(B*)=7Z=5  E(B*)=-13,6x i—j = —340eV

1,(B) = E;(B*") — 2 x E;,(B3*) = 258,29 eV

- Energie de 5¢ ionisation de 5B :

Bg) = By + ()

Is(B) = E(B(),) — E(B(;,) = —E(B()) = —E15(B**) = 340eV

o Energies d’ionisation du Potassium 19K :

17 lonisation: Ky = Ky + 6y I = E(K() — E(Kgy) > 0

2¢ Ionisation: Ko~ Ky + 6y L =E(KE) —E(KE) >0
e 3 ;

3¢ Ionisation: K(g) - K(gJS + e I3 = E(K(g)) E( (g)) >0

4€ Jonisation: K(g) - K&JS + é@ I, = E(K(?S) - E(K(?S) >0

- Energie de 1r¢ ionisation de 19K :

Kig) = Kigy + é(g)
19K: 152 (252 2pb) (3s* 3pb)4s!
19K*: 152 (252 2p®) (3s% 3p®)
L(K)=EK™*)—E(K)
I, (K) = 8E353,(K™) + + 2E15(K™) = E45(K) — 8E353, (K) —
— 2E15(K) = —E45(K)
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Zi =19 —[8x 0,85+ 10 x 1] = 2,2
2,22
E4s =—-13,6 X ? =—4114 eV
I,(K) = —E,(K) = 4,114 eV

—  Energie de 2¢ ionisation de 19K :

Koy = Kigy + €
19K*: 1s% (252 2p®) (3s% 3p®)
19K2*: 1s2 (252 2p®) (352 3p°)
I,(K) = E(K**) — E(K™)

I,(K) = 7E3s3p(K2+) + + 2E;(K**) — 8E3,3,(K™) —
— 2E15(K™) = 7E353,(K**) — 8E343,(K™)
E3s3p(K2+):
Z353p(K**) =19 = [6X 0,35+ 8 X 0,85 +2 x 1] = 8,1
8,12
Essap(K?*) = —13,6 X =7 = —99,144 eV
E353p(K+):

Ziep(K*) =19 —[7 % 0,35+ 8 x 0,85+ 2 x 1] = 7,75

2

)

Esgap(K*) = —13,6 X = —90,76 eV

I,(K) = 7 X E53,(K**) — 8 X E353,(K*) = —7 X 99,144 + 8 x 90,76 = 32,072 eV

- Energie de 3¢ ionisation de 19K :

Kig) = Kig) + éq)
19K2*: 1s2 (252 2p®) (352 3p°)
19K3*: 1s? (252 2p®) (352 3p?)
I;(K) = E(K3*) — E(K*")
I;(K) = 6E343,(K3") + + 2E;(K3") — TE353,(K**) —
— 2E;5(K*") = 6E343,(K3*) — 7TE353,(K*")
E3S3p(K2+) = —99,144 eV
E3s3p(K3+)3
Z§S3p(K3+) =19—-[5%0,35+8x0,85+2x1] =845

2
)

. 8,45
Esssp(K*) = —13,6 X —5— = ~107,897 eV
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I3(K) = 6 X Esg3,(K3*) — 7 X E343,(K?*) = —6 x 107,897 + 7 X 99,144 = 46,626 eV

—  Energie de 4¢ ionisation de 19K :

Kig) = Kigy + €
19K3*: 1s2 (252 2p®) (352 3p*)
19K4*: 1s2 (252 2p®) (352 3p3)
I,(K) = E(K**) — E(K®*)
I,(K) = 5E343,(K*") + + 2E;(K*") — 6E353,(K3") —
— 2E15(K?%) = 5E353,(K*) — 6E 343, (K3*)
Esg5p(K3%) = —107,897 eV
E3s3p(K4+):
Z§s3p(l(4+) =19—-[4%x035+8x%x085+2x1] =838

2

)

8,8
Essap(K™) = —13,6 X -5~ = —117,02 eV

I,(K) = 5 X E33,(K**) — 6 X E343,(K3*) = =5 x 117,02 + 6 x 107,897 = 62,282eV
1,(K) > I3;(K) > I,(K) > I,(K)

o Energies d’ionisation du Vanadium »3V :

17¢ Ionisation: Vig) — V(Z) + € L= E(V(;)) - E(V(g)) >0
2¢ lonisation: V(;) - V(‘Zgg + € I = E(Véﬁ) - E(V(Z)) >0
3¢ lonisation: Ve =V + by B=EWVE) —EWE) >0

Energie de la 1¢ ionisation de 23V :

Vg = Vi) * €0
23V: 1s? (252 2p®) (3s* 3p®) 3d3 4s?
23V*: 1s? (252 2p®) (3s% 3pb) 3d3 4s!
h=E(Vy) - E(Vg)
L(V)=E,; (V) +3E5,(VF) + 8E3S3p(V+) + + 2E, (V') — 2E, (V) — 3E54(V)
- 8E3S3p(V) - - 2E15(V) = E4s(V+) - 2E45(V)
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E4S(V+) :

Zys(V*)=23-[11x0,85+10 x 1] = 3,65
2

)

E,s(V?) = —13,6 x

=-11,32 eV

Eus(V):
Z;s(V)=23-[1%x035+11x%x0,85+10x 1] =3,3

3,32
Ess(V) = —13,6 X~ = —9,2565 eV

L(V) = E,s(VH) — 2 X Eg(V) = 7,193 eV

Energie de la 2¢ ionisation de 23V :
23V*: 1s% (252 2p®) (3s% 3pb) 3d3 4s!
23V?2*: 1s? (2s% 2pb) (352 3p®) 3d3
LWV)=EWV*)-EWV*)
L (V) = 3E54 (V) + 8E343,(V2*) + + 2E,s(V2H) = 3E34(V") — 8E343,(VF)
- — 2E15(V") — E4s(V?) = —Eq5(VY)
L(V) =—E(VY) =11,32¢€V

Energie de la 3¢ ionisation de 23V :
23V?2*: 1s? (2s% 2p®) (352 3p®) 3d3
23V3*: 152 (2s% 2p) (352 3p®) 3d?
(V) = E(V**) - E(V*")

I3(V) = 2E54(V3") 4 8E343,(V3*) + + 2E,5(V3*) = 3E34(V?F) — 8E353, (V2H)
- - 2515(V2+) = 2E3d(V3+) - 3E3d(V2+)
E3q(V3*) :
Z3q(V31) =23 —-[1%x0,35+ 18 x 1] = 4,65
Es (V3) = —13,6 X '32 i = —32,674¢V
Esq(VZ*) :

Z:i,(V2*) =23 —[2x 0,35+ 18 x 1] = 4,3
2+ 4,3
Esq(V**) = =136 X — = —27,94 ¢V

I(V) =2 xE3q(V?") =3 X E34(V*") = 18,47 eV
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o Energies d’ionisation du Zinc 3Zn :

1"¢ Tonisation: Znggy = Zny + é(g L = E(ang)) — E(Zneg) >0
2¢ Ionisation: ZnErg) - an;) + €.y I = E(Zn?;)) - E(anrg)) >0
3¢ Ionisation: Znfy) > Inigy + by Iz = E(Znfg)) — E(Zn{})) > 0

Energie de la 1¢ ionisation de 30Zn :

Znig) = Znigy + é()
s0Zn: 1s% (2s* 2pb) (352 3p®) 3d10 4s?
s0Zn*: 1% (2s? 2pb) (352 3pb) 3d10 4s!
I =E(Vig) - E(Vigp)
I;(Zn) = E4s(Zn™) + 10E5,(Zn™) + 8E343,(Zn™) + + 2E,,(Zn*) — 2E,.(Zn)
- 10E3d(2n) - 8E3s3p(zn) - - ZEls(Zn) = E4-S(Zn+) - 2E4S(Zn)

E4S(Zn+) :

Z:(Zn*) =30 —[18 X 0,85+ 10 x 1] = 4,7
2

)

N 4
Eys(Zn*) = 136 X —3

=—18,77 eV

E4-S(Zn') :
Z;(Zn) =30 —[1x 0,35+ 18 x 0,85 + 10 x 1] = 4,35

2

4_2
1,(Zn) = E,(Zn*) — 2 X E,(Zn) = 13,398 eV

E,(Zn) = —13,6 X = —16,084 eV
Energie de la 2¢ ionisation de 30Zn :
s0Zn*: 1s% (2s? 2pb) (3s2 3pb) 3d10 4s?
30Zn2*: 1s2 (2s2 2pb) (3s? 3pb) 3d10
I,(Zn) = E(Zn?**) — E(Zn')
I,(Zn) = 10E3,(Zn**) 4 8E3g3,(Zn?**) + + 2E;,(Zn?*) — 10E54(Zn")

- 8E3s3p(Zn+) - — 2E;5(Zn") — E45(Zn™) = —E45(Zn*)
I,(Zn) = —E,;(Zn*) = 18,77 eV
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Energie de la 3¢ ionisation de 30Zn :
30Zn?*: 1s% (252 2p6) (3s2 3pb) 3d10
30Zn3*: 1s% (252 2pb) (352 3pb) 3d°
I3(Zn) = E(Zn3%) — E(Zn?**)
L(V) =9E,,(Zn*") + 8E3S3p(Zn3+) + + 2E;,(Zn3%) — 10E;,4(Zn?")
— 8E353p(Zn2+) - — 2E;.(Zn?*) =9E;,(Zn3%) — 10E5,(Zn*")

E3q(Zn’*) :
Z34(Zn3*)=30—-[8x%x0,35+18%x 1] =9,2
9,22
E;q(Zn3t) = —13,6 X T —124,138 eV
E3q(Zn**) :

Z:,(Zn**) =30 - [9%x 0,35+ 18 x 1] = 8,85
2

)

E;4(Zn*t) = —13,6 X = —114,873 eV

I;(Zn) = 9 X Ey(Zn®) — 10 X E4,(Zn?*) = 31,488 eV

Affinité électronique de oF :

E.d'attachement: Fgy+ é) = Fyy  Eae(F) = E(F)) —E(F) <0
AE(F) = —Eqq (F)
oF : 1s% (252 2p5)
9oF : 152 (2s% 2p®)
Eqee(F) = E(F(_g)) - E(F(g))
Eqt(F) = 8E50p(F7) + 2E15(F7) — 7TEz50p(F) — 2E15(F)
Eqtt(F) = 8E555,(F™) — 7TE555p,(F)
EZsZp(F) :
Z350p(F) =9 —[6%x0,35+2x0,85] =5,2

5,22
Ezsap(F) = 13,6 X —>- = =91,936 ¢/

EZSZp(F_) :
Z352,(F7) =9 —[7%0,35+2x0,85] = 4,85
2

)

22

Ejsp(F7) = —13,6 X = —79,9765 eV

72



| Class prepa | CHAPITRE 04
CLASSIFICATION PERIODIQUE DES ELEMENTS CHIMIQUES

E a1t (F) = 8 X Eg2,(F7) — 7 X Ey53,,(F) = 3,73eV /A

Exercice d’application :

Soit I’élément chimique 17Cl. En utilisant les approximations de Slater, calculer :
- Lerayon orbitélaire, ainsi que 1'énergie orbitélaire de ’atome.
- L’énergie de la premiere ionisation.
- L’affinité électronique.
- L’électronégativité selon I'échelle de Mulliken.

- L’électronégativité selon I'échelle d’Alred et Rochow.

Le rayon de covalence, ainsi que l’énergie orbitélaire de 1’atome :
17Cl : 152 (2s% 2pb) (352 3p°)
Z33,(CD) =17 —[6% 0,35+ 8 x 0,85 + 2 x 1] = 6,1

6,12
Essap(Cl) = —13,6 X —5= = —56,22 ¢V

. n2 2
R(4) = 0,215 40,1451 + 0,223 = 0,215 X —

+0,145 x 3+ 0,223 = 0,9754

- L’énergie de la premiére ionisation :

17¢ lonisation: Clygy = Clipy + éy 1 = E(ClE,)) — E(Clgy) >0
17Cl : 152 (25% 2p®) (35? 3p°)
17Cl* : 152 (252 2p®) (35? 3p?)
L(CD = E(Cliy) — E(Clg)
I;(Cl) = 6E343, (CL*) + + 2E5(Cl*) — 7E343,(Cl) — — 2E;5(C1)
- 6E3S3p(Cl+) - 7E353p(Cl)

E33,(CD) :
Z353p(Cl) = 17 — [6%X035+8x%x085+2x%x1]=6,1
6,12
E33,(Cl) = —13,6 X =3z = —56,22 eV
E3s3p(Cl+) :

Z363,(C1Y) =17 = [5% 0,35+ 8 X 0,85 + 2 X 1] = 6,45

2

)

Esg3,(CIY) = —13,6 X = —62,866 eV
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1,(Cl) = 6E343,(CL*) — 7E353,(CL) = 16,344 eV

- L’affinité électronique :

E.d'attachement: Cligy + é) = Clyyy  Eare(CD = E(Cl,y) —E(Clyy) <0
A.E(CD) = —E,,(CD)
17ClL: 152 (252 2pb) (3s? 3p5)
17Cl- : 1s? (252 2pb) (3s% 3pb)
Eqee(CD) = E(Cly,) — E(Cleg))
E.:(C) = 8E3S3p(Cl_) + + 2E,,(Cl7) — 7E3s3p(Cl) - — 2E,,(CD
= 8E343p(Cl™) — 7E343,(CD)
E343,(Cl) :
Z353p(Cl) =17 —[6Xx035+8x0,85+2%x1]=6,1

6,12
Esssp(Cl) = —13,6 X —5- = =56,22 eV

E3$3p(Cl_) :
Z343,(Cl7) =17 —[7% 0,35+ 8% 0,85+ 2 x 1] = 5,75

) 5,752
Essap(Cl7) = —13,6 X —— = —49,96 eV

Eatt(Cl) = 8E353p(Cl_) - 7E3S3p(Cl) = _6,14‘ eV
A.E(Cl) = —E,;,(Cl) = 6,14 eV

- L’électronégativité selon I’échelle de Mulliken :

x(CD = 0,21 [I,(CD) + A.E(CD] = 4,7
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5.1. La théorie de Lewis — Kossel - Langmuir

Les molécules, les ions polyatomiques et les cristaux sont des exemples d’édifices chimiques.
Une molécule est une entité chimique électriquement neutre, formée d’un nombre limité
d’atomes.

5.1.1. Diagramme de Lewis, régle de l'octet, les ions les plus stables des

éléments

<. ions plus stables *

*% la valance d'un atome, c'est-a-dire le nombre x de liaisons covalentes auxquelles peut
participer cet atome. pour Nv =4: x =8 - Ny

Inerte (stable) ‘

Notation de Lewis S
>< ]'\— la valence (nobre de valence) Nv** 111 III D—q
1 IA =R H-C-H | H-N-H || H-0-H|| n-F | 18 VIIA
H est monovalent tétravalent ]l-[\ rivalent \ divalent onovalent
X3+ X X+ \ X3 \ Xz X-
N N4 = 3 2 2 >—<
13 A 14 [VA 15 VA 16  VIA
10.811| 6 12.011| 7 14.007 |8 15.999
25 2p° 22 2p 262 2p¢
valence 5
i CARBONE AZOTE OXYGENE
*- les métaux donnent <7 <>
des cationsetpasdes | 113 26.982 [ 14 28.086 [ 15 30.974 16 32.065 [17 35.453
-les semi-métaux
donnent des cations et
des anions (Sb) Al P S
| ALUMINIUM PHOSPHORE | SOUFRE
Représentation de Régle de Uoctet : Les atomes d’un édifice polyatomique tendent a
Lewis d'une moléc- ,r 5 . .
wle: partager autant de doublets d’électrons qu’il leur en est nécessaire
: _ pour la réalisation de leurs octets (ns?> np®) ou duets pour l'Hydrogéne
H ;Q—H 1s? (régle de duet). duet (2 é)—_ octet (8 €)
oublef non “double
liant J

5.1.2. La liaison chimique

La constitution d’une paire électronique entre deux atomes A et B peut en fait résulter de
deux types d’association différents :

a. La liaison covalente :
Les deux atomes, A et B, apportent chacun un électron (schématisé par un point) a la liaison

chimique (schématisée par un tiret) :

A B — A-B

Les molécules de dihydrogene H: et de chlorure d’hydrogéne HCI résultent d"une telle

association :
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HY H — H-H
H ¥"\Cll— H-Cl

b. La liaison de coordination (dative)

charges formelles

/A

o

| SR

Al"+:B— A-B

accepteur donneur

Une telle liaison est établie lors de la réaction entre le chlorure d’aluminium AICl; et

I"ammoniac NHs :

IClI H IClI H
L I S @

IC1 - Al[l + IN H— ICI- Al ‘N-H
|
|g| H |g| H

c. Liaisons covalentes simple ou multiples

- liaison simple |F F| ‘Fl |
- liaison double
- liaison triple |N Nl @Nh

5.1.3. Etablissement de la formule de Lewis d’une molécule

Nous nous bornerons a décrire ici une méthode systématique permettant d’écrire des

représentations de Lewis :
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HOCI HCO;H
W Ne=14+6+T7 Ne=244+2X6 Ne: nombre totale des
=14 =18 é de valence
2! D=7 D=9 Le nombre D de doublets
0 choisir I'atome central
¥ H O O H C O H placer les atomes
ti] Envisager les liaisons
4 H-0-C] H-C-0-H simple
- l'?l B Compléter ['octet avec
sl H-O0-Cl H-C-0-H des doublets non liants
‘o Envisager des liaisons multiples
6/ H-0O-CTI H—(%—ﬁ—H pour satisfaire Ia régle de l'octet
(o) Attribuer & chaque atome sa
77 H-0-Cl H—(Ié—{}_— H charge formelle éventuelle.

Espéces présentant des charges formelles

_&® f — .
HIQTH H-0-10

H

Attribution des élect

&

H |

rons pour la

détermination des charges for-

melles.

Vérification des regles de 1'octet
pour I'oxygene et du duet pour

I"hydrogéne.

Charge formelle de I'1on

oxonium H;OF.
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5.1.4. Limites du modéle de 'octet

HCl0,4,SF¢, SOF,, SF,, PCl 5, BrFs qui sont hypervalents.

H-O

/O\

—Cl =(§ —> 7 liaisons

O,

17Cl: [Ne]3s%3p°3d® - ,,Cl: [Ne]3s'3p33d3

O\
O g

1A

— 6 liaisons

165: [Ne]3s23p*3d° - ;4S: [Ne]3s13p33d?

IR

-

|F—S~—TF|

|
_F\|/FI

| FIAXE:

—> 4liaisons+ 1 doublet non liant

165: [Ne]3s%3p*3d° — ,.S:[Ne]3s23p33d?
— |FI

\Br_ _
SF

|Fl AXE,

—> 5 liaisons+ 1 doublet non liant

35BT: [Ar]45%4p°4d° - ;Br: [Ar]4s?4p34d?

Composés déficients en électrons
a)

Iv)

—_
H—-Be—H
—

H-

— —

¢ ICI-Al-CI
|
ICll

Larégle del’octet n’est pas
suivie par les atomes de béryllium
dans BeH> (a) ; de bore dans BH;
(b) ; d aluminium dans AlCl; (c).

Composés hypervalents: nous allons expliquer la formation des composés
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Exercice d’application :
1. Etablir la configuration de Lewis des molécules et ions suivants (I'atome central est représenté

C0,, HCN, AlCls, NO3,S03,S0,,CH,,SO%~, HClO,, NHs, PCl5, CLO3,

en gras) :
H,0,Cl03,PCl s, SOF,,SF,, ClF;,SF,, BrFs.
D=8 pes  |Cll D12 @I? D=12 /ﬁ\ D=12 O\
) ) A E I
0O=Cc=0 IN=Cc—H DA—dl 10— g =Q 15 D=9
© | AX3E0 ” AX EO ” AX.E
AX,E, AX,E, | Cll AXsEy [e/S) O O,
O\ O\ H D= 4 D=13 /~\ D=1
@) O & | cl O D13
AN e e M LN < :
AX,E,© AX,E AX E 31 | AXGE,
H H olOl A | Cll A0 D E
D=4 [p=4 | al an || aA_JB H
I(|)I ITI Iﬁ” Ic1—|\— |F—T—FI|F—S—F| |F_Cl
AXE, | AX:E, [| AX,E, D=20| "Cll D=20| Ay g
\O/ngz | el AXE: | FIs00 | £IAX4E1 AXGE,
— |FI — |FI _
| F | p
'k F BN
D=24 | F—\S/ - \Br\_ D=21
— ™~ | ~FI
a ) E IFl
|Fl Ax.E, =1 AXE,

A\ Les composés qui ne respectent pas la regle de 1'Octet
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5.2. Géométrie des espéces volyatomiques : Modeéle V.S.E.P.R.

5.2.1. Principe

Toutes les paires liantes et libres de la couche externe d"un atome A considéré comme central se
trouvent statistiquement a la méme distance du noyau de cet atome a la surface d'une sphere
dont le noyau occuperait le centre. Les électrons correspondants se localisent le plus loin

possible les uns des autres afin de minimiser les répulsions.

En premiére approximation

Les liaisons multiples sont traitées comme des liaisons simples ;

Un électron célibataire est traité comme un doublet libre

5.2.2. Formulation V.S.E.P.R

- Etablir la structure de Lewis.
- FEcriture symbolique de type AXwE, qui précise les nombres m d’atomes X liés a 'atome
central A et n celui de ses propres doublets ou électron célibataire. La somme (m + n) définit

la géométrie de la molécule.

* Géoméirie des édifices selon leur formulation V.S.E.P.R. AX,E,

m+n=2 AX32Ep linéaire
m+n=3 AX3Ey triangulaire AX»E; coudé
m+n=4 AX4Eq AX3zE) pyramidal AX2E2 coudé
tétraédrique a base triangulaire
m+n=>5 AXsEp bipyramidal AX4E; tétraédrique AX3E, AX>E3
a base triangulaire irrégulier papillon enT linéaire
m+n=>6 AXgEy octaédrique AXszE{ pyramidal 4 base carrée AX4E5 carré

géométriques prévues définies par le fait que :

- Lesrépulsions électroniques entre doublets se classent ainsi :

5.2.3. Les angles de liaison peuvent étre modifiés et les structures

Non liant / non liant > non liant / liant > liant / liant

- Un électron célibataire est moins répulsif qu'un doublet ;

- Une liaison multiple est plus répulsive qu'une liaison simple.
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JE——

H-=C—-H (CHs)>H =N —H (NH3) >H =0 — H (H20)
0 —N = 0(NO2) >~120°
H = C — H (CH20) = 116° et pas 120° (liaison multiple)

- Electronégativité de I'atome central :
H—-0—-HH0)>H—-S—H (H:S)
H—N—H (NHs) >H =P — H (PHa)

- Electronégativité de I'atome latéral :
I —P —1(Pls)>Br — P — Br (PBrs) > Cl — P — Cl (PCl3)
Br — N — 0 (BrNO)>Cl— N — 0 (CINO)> F — N — 0 (FNO)
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V.S.E.P.R: Répulsion des Paires électroniques de la couche de valence

A (Valence Skell Electronic Pair repulsion) e
L'édifice AXmEn
Bm+n=2
-
a= 180°
linéaire

AX,Ej : I'édifice est linéaire ; BeH; CO, HCN, CH=C=CH;

B m + n = 3 : doublets d'électrons pointant vers les sommets d'un triangle

E
AX3E, : I'édifice triangulaire ; AX,E, : édifice coudé ;
AlICl3 NO;7, SO3.BH; CH2CH), CH2NH... S$nCly, 03, S0;....

B m + n =4 : doublets d"électrons pointant vers les sommets d'un tétraddre

B

e
AXE, : édifice tétraédrique ; AXGE, : édifice pyramidal AX,E, : édifice coudé ;
CHy, SO}, OPCl3,5nCly, NH ... A base triangulaire ; H,0, SCl,, Cl053.,...
HC104 NH;. OSCl,.PCl3, H;0",HC103 HQO0;
Cl0s5".

M m + n =5 : doublets d"électrons pointant vers les sommets d'une bipyramide i base triangulaire

N B
AXsEy : édifice bipyramidal ~ AX4E| : édifice tétraédrique  AX3E;: édificeenT: AX3E; : édifice

a base triangulaire irrégulier en papillon CIF;,... linéaire ;
PCls, SOF,.... SF4, XeF20;.... |

M m + n =6 : doublets d"électrons pointant vers les sommets d'un octaddre

AXE, : édifice octaédrique ; AX:E, : édifice pyramidal AX4E, : édifice carré ;
SFe. PCIg, IFsO,... a base carrée, BrFs, XeF,0.... BrFi, XeFy

Formules V.S.E.P.R., géométries correspondantes et exemples. Les atomes centraux sont représentés en
gras. Les formules des édifices polyatomiques ne mettant en jeu que des liaisons simples sont écrites en noir et
celles comportant au moins une liaison multiple sont écrites en bleu.
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5.3,  Théorie de I’hybridation

5.3.1, Introduction
Le modele des orbitales hybrides permet de simuler la déformation des orbitales. Il consiste a exprimer
les orbitales atomiques déformées comme des combinaisons linéaires des orbitales atomiques de valence
appartenant a des sous-couches différentes (pour un meéme atome). Les nouvelles orbitales sont a ce
titre appelées orbitales hybrides. Ce mélange d'orbitales de symétries différentes mais appartenant a
la méme couche électronique permet de modifier I'orientation des nouvelles orbitales afin de mieux

décrire qualitativement les liaisons entre atomes.

5.3.2. Huybridation sp3

Elle résulte de la combinaison linéaire d'une orbitale s avec 3 orbitales p d'un méme atome. Pour
décrire une molécule tétraédrique telle que CHs (AX4Eo), pyramidale avec une paire non liante

comme NHs (AX3E1) ou angulaire avec deux paires non liantes comme H20 (AXoE>).

En général : (AX,E,) avecm +n =4

Exemple : CHa 6C : 1s2 282 2p2

ca p
Q 8 formation de 4 liaisons o du méthane CHs:
f 1 ‘ Hyg
2s 2p g )
El - ﬂ I
état excité s, 3p f 1 3 ]

! L= I
f f f f ‘ o\ v NE o e
S 4 AXE, : édifice tétraédrique :
) 3 \/
= P ) \ e CHg, SOF~, OPCl3,

40A hybrides identiques sp’
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Exemple 02: H20 80: 1s2 252 2p

formation de 2 liaison o du H20

Q ==
“2} FF [F ]| ==

2p = 7
AX,E, : édifice coudé :
OAs+3 OAp Hy0, 8Clp, C103....

{
i

P9 | €

‘ 40A hybrides identiques sp

Exemple 03 : NH; 7N: 1s2 252 2p3

{
P It [t

I Q

4 OA hybrides identiques sp’

i Jr'
%, y
Q Yo PTT T AL,
LE ] e
4 3 O'resp"hybr‘d
2s 2p z -i- orbitals comazlns -------- > Q
Ground state N atom snepax H\\y"'N\
(oas=30ap) i tA

5.3.3. Hybridation sp?

AXZE | : édifice pyramidal
a base triangulaire :
NH;, O8Cl,,...

Elle résulte de la combinaison linéaire d'une orbitale s avec 2 orbitales p d'un méme atome. Pour décrire

une molécule trigonale telle que BH3 ; 'autre orbitale p est inchangée et sera a I'origine de la liaison

de I’éthylene.
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En général : (AX,E,) avecm +n =3

Exemple : C2Hy 6C : 152 252 2p?

ey

OAs+20Ap e V A O 3p?
¢ 7 v NG o
2 . ™ N vd I ]

Voo P,

i Y
3 OA hybrides non hybridée ) 4

identiques sp’ ).\' \)\v.‘\
20

D
f * f T O . - : O Energy ," 30A hvbnd&s pehits
2s 2p, 2p, 2p, i identiques sp’
2s 2pxl 2p, 2p, - L
[ T T T t / H AX:E, : I'édifice triangulaire ;
2s 2p; 2py 2p: @ { \] y AICI3 NO7, SO3, BH3

5.3.4. Hybridation sp

Elle résulte de la combinaison linéaire d"une orbitale s avec 2 orbitales p d'un méme atome. Pour décrire
une molécule linéaire telle que BeH> ; les deux autres orbitales p sont inchangées et seront a l'origine,

par exemple, des deux liaisons i dans I’acétylene. Exemple : C2Hb.

En général : (AX,E,) avecm +n =2

Ht Tt LR,
M
25 2ps| 2py 2p; O (OO + 8 + Sy F oy . non hvbndee
i ‘." identiques sp
T == = A
2s 2PX 2}), 2pz ] '
0
T T 1 T 2 x sp AOs 2p,
. 2p, 2p. 2 OA hybrides i hybridées
2 OA hybrides ™Y %z identiques sp

identiques sp non hybridées

H?C%CFH
- 27 z

2] -
F AX,E) : I'édifice est linéaire : BeH, CO, HCN,...
H—-C=C—-H
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Lien avec la VSEPR :

L'édifice AXmEn
EBm+in=2 |I{ybridati0n sp |

AX,E), : I'édifice est linéaire : Beﬂzﬂ HCN, C2H3...

B m + n =3 : doublets d"électrons pointant vers les sommets d'un triangle IH}-‘bl’idation sp? |
E

AX3E, : I'édifice triangulaire : AX;E| : édifice coudé ;

AIC13,NO;, SO:.BH3, CH2CH:, CH2NH, SnCla, 03, SOs....
M m + n =4 : doublets d'électrons pointant vers les sommets d'un tétraédre |H}‘bridati0n sp° |

AXE : édifice tétraédrique ; AX;E, : édifice pyramidal AX,E, : édifice coudé ;
CHy, SOJ-, OPCI3 NH¢, HCIO¢ 3 base triangulaire : H,0, SCl2, Cl03, HC102
NH;, OSCl,. HC103, H307, PCl;3

AXsE)y : édifice bipyramidal AX4E| : édifice tétraédrique  AX3E; : édificeen T : AX3Ej3 : édifice
a base triangulaire irrégulier en papillon CIF;.... linéaire :
PCls, SOFs,... XeF10n.... I3,...

B m + n =6 : doublets d'électrons pointant vers les sommets d'un octagdre IFI_t‘bl’idation spPd?

AX4E) : édifice octaédrique : AXE : édifice pyramidal AX4E, : édifice carré :
PClg. IFs0.... a base carrée, BrFs, XeF40,... BrF7, XeF;
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5.4. THEORIE DES ORBITALES MOLECULAIRES : Méthode C.L.O.A

(Combinaison Linéaire des Orbitales Atomiques

5.4.1, Introduction
Le modéle de Lewis est insuffisant pour expliquer ou interpréter :
- L’existence de HY (la liaison est assurée par un seul électron).
- Le paramagnétisme de 0,.

- Pourquoi He; et Ne, n’existent pas.

La méthode C.L.O.A consisté a considérer que la AE — OM antiliante
fonction d’onde (orbitale) moléculaire est une
combinaison linéaire de deux orbitales atomique g \
(O.A): OA// N OA
- Une orbitale liante d’énergie plus basse que ;
celle des deux Orbitales Atomiques (OA). \ ;
- Une orbitale antiliante d’énergie plus haute N B
que celle des deux Orbitales Atomiques (OA). L ‘' OMliante

5.4.2, LIAISON O (SIGMA) ET 7z _(PI) : Les orbitales moléculaires qui peuvent se

former lors du recouvrement des orbitales s-s ; s-p et p-p sont :

- Recouvrement axial : Si le recouvrement est axial = il s’agit d"une liaison o
R v t l: Sil t est 1 l1s’agit d’ 1 o

Les recouvrements des orbitales atomiques S-S et S-p permettent la formation des

liaisons o ( orbitales moléculaires de type o)

Il y a aussi le recouvrement axial entre deux OA de type p.

Recouvrement axia
entresets:

OM lante
o >G-;
Recouvrement axia . . :
- Rt - - OM anti-lant
entrepetp: &\J GQ anti-liante

OA 2px OA 2px > O @ Ggp
OM lhante
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Recouvrement latéral ; ce recouvrement

ne peut s'effectuer qu'entre deux
orbitales atomiques p ou les orbitales
orientées

atomiques sont

perpendiculairement a I'axe
internucléaire= Il s’agit d'une liaison T

(orbitales moléculaire de type 7T ):

OA 2p, OAZp,

Conclusion : toutes les liaisons simples sont du type g; alors que

les liaisons doubles ont une de type o et une de type 7, Les liaisons

triples ont une de type oet deux de type .

EJ

OA H," OALEp OA H,
H H* H H

/ \
/ \
/ \
/ \
/ \
/ \
; \
< A
1s . S 1s
.
\

TC
BA%BA?B
0' (o) (¢)

54.3. DIAGRAMME ENERGETIQUE ET STRUCTURE ELECTRONIQUE MOLECULAIRE

DES ESPECES CHIMIQUES SUIVANTES ; H, H,, He,, He,.

oM oM
OA\E

‘\P/' O1s
H," 615
i= 1/2(n n*) 1/2

H2:0'152
i=1/2(n-n*)=1

Ordre de liaison (indice de liaison) :

OA
He

oM
H92+ OA

¥
1 He
*
’ O
B O 1s
, \
, \
/ \
/
,
,
/
,
;
\
1s .
\
\
\

\
\
\
\
\
\
,
S | 1s
'
,
'

’
Cis

HeZ+:0'1520'*151
i=1/2(n-n*)=1/2

0.L=i=05xn—-n"

OA He,* OA

He He*
*
, . O 15
, X
, \
, \
k \

X
.
X /
X ,
\ ,
X ' O1s

Heyio1520™;52 |[i (Hep) =0 ©
i=1/2(n-n*) = 0 J He, n'existe pa

Indice de liaison/ =longueur de liaison (/)= I'énergie de dissociation (AHy)/ = stabilité/

54,4, DIAGRAMME ENERGETIQUE SANS INTERACTION s-p

Dans ce cas le niveau d’énergie de 'OM O p_ se trouve plus bas par rapport a 'OM T, TT,,.

Seules les OA de valence qui interviennent dans la formation de la liaison chimique.

Ce diagramme est valable pour les molécules mononucléaires (de type Az) [n=2, Z>7] comme O,

F>, Nea.
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Diagramme énergétique de la molécule Oy . gO : 152

252 2p*

Comme les atomes, la structure électronique des
molécules est écrite dans l'ordre énergétique
croissant en respectant les regles de stabilité de

Hund et de Pauli.
La structure électronique de la molécule O est :

2 4‘
02: 0'225 0*25 Uzzpz (T[x' T[y) (ﬂ;, n;)z

0.L(0,)=05X(n—n")=05x(8—4) =2
La molécule est paramagnétique.

On peut alors déduire la C.E des ions 05, 05,057 :

051 035 0% 03y, () (3, 3)°
0.L(0;)=05xn—-n")=05%x(8-5) =15
0F: 03, 0% 03y, (mrmy) st
0.L(03)=05x(n—n")=05x%x(8—-3)=25
0%+: 0-225 0'*35 Gzzpz (T[xt ny)4
0.L(05) =05%x(n—-n")=05x(8—2) =3
0.L(03%) > 0.L(03) > 0.L(0,) > 0.L(03)

O.A o.M O0.A
;! \ o'*2pz
TCX* ",4‘ 4_\\:‘ ny*
3 kY
” A
4 AY
v \
TRUSEE S VI
A "
\\\ "

S, comme O,

v =2x6¢ = 12 é a placer sur les O.M

54.5. DIAGRAMME ENERGETIQUE AVEC INTERACTION S-p

Dans ce cas le niveau d’énergie de 'OM Ty Ty, se trouve plus bas / I'OM op,

Ce diagramme est valable pour les molécules mononucléaires (de type A») [n=2, Z < 7] comme N>,

C,, Ba.
Exemple : D. E de N» :

7N : 1s? 252 2p3
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La structure électronique de la molécule N est :

%2 4
Ny: 0'225 0 25 (T[x» T[y) 0.22pz
0.L(N,) =05x(n—n")=05x%(8—2) =3
La molécule est diamagnétique.

N2+: 025 o 25 (n'x' ny) C’_sz

0.L(N3)=05x(n—-n")=05x%(7—2) =25
0.L(N,) > 0.L(N3)

Rappel : Pour les molécules hétéronucléaires formées a
partir d’atomes de la deuxiéme période du tableau

périodique (n=2), le diagramme énergétique des
orbitales moléculaire pour les molécules homonucléaires
(de type Ay) :

Quand Z > 7 (O,, F», Ne,) & D. E sans interaction s-p.
Quand Z £7 (N,, C,, B;) ® D. E avec interaction s-p.

&

v =2*5¢ = 10 é & placer sur les O.M

54,6, DIAGRAMME ENERGETIQUE DES MOLECULES HETERONUCLEAIRES

-
Pour les molécules hétéronucléaires formées a partir

d’atomes de la deuxiéme période du tableau
périodique (n=2) comme CN, NO, CO..., il y a des
interactions entre les orbitales atomiques s et p qui
impliquent une inversion des orbitales moléculaires

T, Ty, avec I'orbitale moléculaire op,.

Diagramme énergétique de CN .
6C: 1s2 (252 2p?)
Z;SZP C)=6-

[3 x 0,35 + 2 x 0,85] = 3,25

2
=-3591eV

3,25
Ezszp(c) = _13,6 X 2

7N: 1s2 (252 2p3)
Z;SZp (C) =7-

[4 % 0,35+ 2 % 0,85] = 3,9

.

0.A
AN

!/
T ,' r’
\ 6 K

2p, 2py

o.M O.A
CN C |

ct
\ 2pz

'
' \
'

* \ *

Tly ,'1— —\\ ny
kY
g A
N\
N \
"’ —_—
’ :
2o 2p, 2py, 2pg
\ N
sz nx\ ? % ' my
N | \ 0'*25

v =(4+5)é = 9 é a placer sur les O.M

2

39
EZSZD(N) = _13,6 X ?

EZsZp(N) < EZsZp(C)

Le diagramme énergétique, dans ce cas, est asymétrique.

—51,71eV

X(N) > x(C) = Epsp(N) < Ep525,(C) A
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La structure électronique de la molécule CN est :
*2 4
CN: o2, 0*5 (nx,ny) O2pz
0.L(CN) =05x(n—n")=05x%(7—2) =25
La molécule est paramagnétique.
- %2 4
CN™: 02 05 (s, T[y) O%pz
0.L(CN")=05x(n—-n")=05%(8—2) =3
0.L(CN™) > 0.L(CN)

(AE

EA)
O.A L ' O.A

LIS F
AL AL

N | B K 2 B T

Diagramme énergétique de HF :
oF : 1s? 282 2p°
Z3p(F) =9 —[6% 0,35+ 2 x 0,85] = 5,2

2

\\Zpy 2py l:'l 2p; 2py 2P

5,2
Ezsap(F) = =13,6 X —5- = —91,936 eV ,,:G
Ei(H) = —13,6 eV H—F]|
Exs(H) > Easzp(F) zs$,L -
_ Y I2s )
La structure électronique de la molécule HF est :
HF:2s? 0% 2p? 2p2
La molécule est diamagnétique.
O0.L(HF) =0,5x(n—n") =0,5x%2 =1= Une liaison simple de type &
Les électrons 2s, 2px, 2py du fluor forment trois doublets non liants :
_Ei
H -
- Diagramme énergétique de LiH : (AOA - OA 'R
3Li : 1s? 21 e N, H
Zi (L) =3 —[2%0,85] = 1,3 % I
1 32 2s “‘ ,
E,s(Li) = —13,6 x - = —5,746 eV \ ,l,’ 1s
E(H)=-13,6eV ¢ ‘
c
Eps(LD) > Ey5(H)
- J/
La structure électronique de la molécule LiH est :
LiH: o
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La molécule est diamagnétique.

O0.L(LiH) =0,5Xx (n—n")=0,5%2=1= Une liaison simple de type o

Exercice d"application :

Donner le diagramme énergétique des orbitales moléculaires (OM) des molécules mononucléaires F»,

Ney, Sz, Cy, Bo.

Donner leur structure électronique.

Calculer leur indice de liaisons.

Indiquer leur propriété magnétique.

Classer ces especes chimiques par ordre de stabilité croissant.

Donner le diagramme énergétique des orbitales moléculaires (OM) des molécules et ions suivants :
Cco,co*,co.

- En déduire leur configuration électronique et leur indice de liaison.

- Indiquer leur propriété magnétique.

- Laquelle, parmi ces especes, celle qui a la plus courte liaison ?

Donner le diagramme énergétique des orbitales moléculaires (OM) de la molécule hétéronucléaire
HCI.

- En déduire la structure électronique, et 'indice de liaison
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