Atomistique

> L’'atome :

%Xq avec X I'élément, A le nombre de masse, Z le nenalar protons (ou n°

atomique) et g le nombre de charges.
L’atome est constitué d’'un noyau (nucléons=protoesitrons) entouré par un
nuage d’électrons.

» Modele de Bohr (mécanique quantique)

Niveau d’énergie et transitions électroniques :
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L’ énergie d’ionisationest I'énergie qu'’il faut fournir pour extraire @fectron
a l'atome = E_,, et donc équivaut a I'énergie de liaison.
Attention : - L’énergie de liaison est toujours positive (coetoute énergie),
contrairement au niveau d’énergie quitesijours négatif et on a :
Baison = | Niveau d’énergie .
Pour gqu'il y ait transition, il faut que I'énergiéu photon absorbé soit
exactement égale a la différence dexaéeeau d’énergie, sinon elle n'a pas
lieu.

Emission lors des transitions électroniqgues :
Lors de cette transition yphoton est émis ayant pour énergie

E(enJ)=h v (ensh
et on en déduit la longueur d'onde}, (en nm) =

1240
E(en eV)

Attention :cette formule n’est utilisable que pour des phstenen aucun cas pour des

particules de matiére !

L’hydrogene et les hydrogénoides :

On appelle hydrogénoide un élément ayant 1 sectréfeet done (constante
d’écran) = 0.

Pour calculer leur niveau d’énergie ou I'énerdigiée lors d’une transition il
suffit donc d’enleves dans les formules.

Remargques : la premiére couche;fou n=1, cf nb quantiques) est appelée K:;Ln;
nM;..
- al'état fondamental (ou non excité) les électrsaplacent sur les
couches les plus proches du noyau; pour un hydhwigie ce sera la couche K
et on dira que son unique électron estsdson premier niveau excité s'il est sur
la couche L, deuxiéme sur la couche M...

» Modéle de Schrodinger (mécanique ondulatoire)

Formule de De Broglie :

La dualité onde/corpuscule implique qu’a touteipaké corpusculaire de
masse m et de vitesse v peut étre associé unedendatiére de longueur
d'onde :

h Remarque v peut étre donné par
l'intermédiaire de la ddp d’accé-
lération de la particule, il faut
donc maitriser la physique :
ddp(enV)=E(en eVt
E(enJ)=mv2/ 2

A(enm) = m (en kg) .v(en m/s)

Equation de Schrddinger :

Dans I'atome le ou les électrons sont définis garfdnctions d’'onde et leur
énergie E est donnée par la résolution de I'égnateSchrodinger

Hy = Ey.

¥ est une fonction de 4 parameétres :rlembres quantiques



» Nombres quantiques et orbitales

1. n =nombre guantique principal :
la couche et donc a son niveau d’énergie.

2. | =nombre quantigue secondaire : il correspond a la sous-
couche et a sa forme, c'est-a-dire au type d'debita
0<l<n-1

Orbitale s <& | Orbitale p & | Orbitaled & Orbitale f <~
=0 =1 =2 =3

Remarque : n=1: que l'orbitale s est présent@z2 : s+p; n=3:s+p+d;
n=4: s+p+d+f

3. m =nombre quantigue magnétigue :il correspond a la case
guantique, c'est-a-dire a I'orientation de I'ort@tePour une couche et
une sous couche (= type d’orbital) données, ibytant d’orbitale de
ce type dans cette couche que de m différentshjessi

-l <m< 4+

I

S = nombre guantigue de spin :
rotation de I'électron sur lui-méme.
s=+1

il correspond au sens de

Remargue deux électrons ayant les mémes nombres quantiginespal et
secondaire ont exactement le méme nid&mergie (petite différence selon le
type d’orbitale au sein d’'une méme ceydt raies |, et L; et biophysique).

> Reégles de remplissage des cases quantiques

Principe d’exclusion de Pauli

Deux électrons d’'un méme atome ne peuvent avaidl@wmbres quantiques
identiques ; autrement dit pour un atome considé#énombres quantiques
définis, il ne correspond qun seul électron

il correspond au huméro de

Reégle de Hund :

Une case quantique ne contiendra 2 électrons deoppiosé (=doublet non
liant) que si les autres cases, ayant les mémebnegmuantiques principal et
secondaire, contiennent déja au moins un électron.

Un atome est dpparamagnétiques’il posséde un ou plusieurs électron(s)
célibataire(s), sinon il est diiamagnétique

Regle du « n+l » minimal (ou de Klechkowski ) ordrale remplissage
des orbitales :

s,s / ps,ps / dps.dps / fdps,fdps
1s2,2s2 | 2p3s2,334s2 / 3d° 4p° (Coeur)
s2.4% (couche de valence)
[Tz AT o [ [1]
Il existe 3 exceptions(n+1)s2nd® devient n{f(n+1)s?
(n+1)s?hdevient (n+1);d®
(n+1)shdevient (n+1);d™
Autre exception attention pour les cations ! Les électrons lasspxternes (n le plus
élevé) quittent 'atome en premier ; coenpar exemple dans l'ion

ferrique : F& (... 3s2 3p493d").
Remargue la somme des indices est toujours égale au notobakd’électrons.

Moyen mnémotechnique :
Ex du Rutheniumyf R1t) :

> Le tableau périodique des éléments

La derniére colonne du tableau correspondgazxraresqui possedent 8
électrons de valence sur leur couche externe (s&litim qui en possede 2).

Le fluor est I'élément le plus électronégatif (raagphile) et lElectronégativité
décroit diagonalement vers le bas et la gauche.

Le rayon atomique décroit dans une méme période jusqu'a gaz rares pu
augmente brusquement pour la période suivanteaanistante d’écramn
augmente (car nouvelle couche d’électron)



Le remplissage des orbitales 3d, 4d et 5d correspormétaux de transition, celui des orbitales 4f adanthanides (les 14 aprés le lanthane) et celui des orbitles

auxactinides (les 14 apres I'actinium).

H He

1 2

18 S X P 12
aLi Be Couche de valence 5B C /N g0 oF 1oNe
2¢ 2¢ 2s22p | 2522 | 2s22P | 2s228 | 25225 | 25228

uNa | 12Mg D 13Al 1451 1P 169 17Cl | 16AT
3g 3< 3s23p | 3523 | 35238 | 3s23f | 3s23P | 3s23f
1K zoca 35Br 36Kr
4¢ 4 4¢3d | 483 | 493d® | 493 | 43P | 493 | 493d | 4¢3d | 45 3d° 42 4240 | 4S84 | A4S 4P | A4S 4P | 4S4p | 4S4P°

53l 5aXe

53 58 524d" | 594d |594d |54 | 594 | 594 | 584d | 594 | 58 4d° 58 5$5p | 557 | 5¢5p° | 5¥50" | 5¥5p | 58 5p°

s=t1% s=tY% | s=tY2 | s=+Y2 | s=2 | s=#2 | s=14 | s=14 | s=14

m=0 m=-2|m=-1| m=0 | m=+1| m=+2| m=-2 | m=-1 | m=0 | m=+1

m=+2| m=-1| m=0 | m=+1| m=-1| m=0 | m=+1
s=1h | s=415 | =415 | s=416 | s=1b | s=1 s=—1/2':|:> Pour I'électron rajouté

» Notion de valence

La couche de valencest la couche contenant le nombre « n » le phiseédt
les couches en cours de remplissage.

Lesélectrons de valencesont ceux qui appartiennent a cette couche ; ils
participent aux liaisons chimiques (non appariésipeblets non liants
(appariés) ; ce sont ceux visibles dans la reptasen de Lewis.

La valenced’un élément est le nombre de liaisons chimiquasimal que peut
faire cet élément, c'est-a-dire le nombre d’électrélibataires a partager.

On peut assister a une entorse des regles de ssagsi donnant accés a plus
d’électrons célibataires, c'est-a-dire augmentamtlence de I'élément. On
parle ainsi devalence secondaire, tertiaire..

Exemple du carbone : bivalent en valence primaievient tétravalent en valence
secondaire par passage d’'un électron du doubldtodeitale 2s a une des trois
orbitales 2p ex: CH4.

» Hybridation des orbitales

Principe : I'hybridation des orbitales atomiques est le mééadgs orbitales
atomiques d'un atome apparteadatméme couche électronique
de maniére a former de nouvelhistales identiques.

Lesorbitales hybrides peuvent constituer soit une liaisensoit un doublet
non liant.

Lesorbitales pures(non hybrides) peuvent soit constituer une liaisogit
étre vides.



1. Hybridation sp?: [sp2{sp{sp]sp)

Ex du C de CH4 : hybridation de I'orbitale atomig2e et des trois 2p {pp’ et
p?) pour créer 4 orbitales atomiques hybrided isientiques.
Les 4 orbitales hybrides $jlentiques forment entre elles un angle de
109°28 chacune ayant une direction définie dans I'espace
Ex de sp: (C de) CH4, (N de)NH3, (O de) H20, (Al de) AlH{CI de) C} ...

—

2. Hybridation sp?: [sP]si,[s7]

—

‘ppure‘

Ex du C de C2H4 : hybridation de I'orbitale atomés et de deux 2p pour
créer 3 orbitales atomiques hybrideg gtentiques et une orbitale atomique
non hybride p pure participant a la liaisandans cet exemple.
Les 3 orbitales hybrides Sjglentiques forment entre elles un anglel@6°,
chacune ayant une direction définie dans I'espace.
Ex de sp: (C de) C2H4, (B de) BH3,(Si de) SiH3 de la fonction acide £...

pure

3. Hybridation sp : sp{sp| [P""p

—

pure

y

Ex du C ou du N de HCN : hybridation de l'orbitaomique 2s et de une 2p
pour créer 2 orbitales atomiques hybrides sp idprdas et deux orbitales
atomiques non hybrides p pure participant aux deigonsr.
Les 2 orbitales hybrides sp identiques formenteealles un angle di80°,
ayant une méme direction dans 'espace mais deopgIuse .
Ex de sp : (C de) HCN, (C de) CO2, (N de) N2

Hybridation nombre de liaisons et de doubletkbres
sp < 4 (4 directions)
sp? <> 3 (3 direcis)
sp < 2 (1 direction maisehs)

Dans une molécule, seuls les atomes de la pregoéene ne sont pas
hybridés.
Attention : ne pas confondre valence et hybridation ; ilfprrément hybridation

lorsqu’on est en valence secondair@’fila pas de lien direct, c’est uniquement

parce que ¢a fait intervenir plusieuypés d’orbitale, qui s’hybrident) ; la
réciproque n’est pas toujours vraie.

Remargue il existe d’autres types d’hybridation faisant intenir de nouvelles
orbitales, ex :3g et spd? (cela permet de mieux comprendre la VSEPR).

> Liaison interatomique covalente : modéle de
Lewis

1. Liaison simple : = recouvrement axial de 2 orbitales atomiques.

Liaison homopolaire : chaque orbitale contient un électron célibataire.

Liaison ¢ de coordinence une orbitale contient un doublet non liant, 'autre

steide.

2. Liaison double :

La premiére liaison qui se forme est toujours g ty= recouvrement axial
d’orbitales hybrides sp2 ou sp.

L'autre liaison qui renforce la liaisanest de typer = recouvrement
équatorial (ou latéral) d’orbitales p pures.

3. Liaison triple :

Cette liaison est faite d’une liaiseret de deux liaisons.

» Le modele VSEPR (Valence Shell Electron-Pairs
Repulsion)

Principe : les paires d’électrons se repoussent pour se tgneins possible
autour d’un atome central.

On écrit la structure de Lewis d’'une molécule enomme A I'atome central.
On compte le nombre n de liaisons simples ou nalipotées Xn.
On compte le nombre n’ de doublets non liants ngtés

Ex : (C de)CH4:AX4, (C de)CO2:AX2, (O de)H20:AX2f2de)PCI3:AX3E, (S
de)SO2:AX2E.

Remarque la VSEPR sert a connaitre, pour une molécule ésagtrie théorique
(avec les doublets non liants) ou expérimentaésté-dire visible au
microscope adéquate (sans les doublets).

N'oubliez pas de visiter réguliérement le site diidrat nicois ou des téléchargements seront disjbes.




