[Rappels] Eléments chimiques

I. Notion d’élément chimique

I.1) Composition d’un atome

Un atome est constitué d’un noyau minuscule renfermant A nucléons (Z protons

g . noyau
et N = A — Z neutrons) entouré d’'un cortége de Z électrons. / ~ 10~ m
constituant | proton | neutron électron *
masse 1,007w | 1,009« | 5,5.10%u ——— nuage électronique
~10710m
charge e 0 —e

Les masses des protons et des neutrons sont proches de 1'unité de masse atomique unifiée u définie telle que Nqu = 1g - mol~!
exactement, soit u ~ 1,66 x 10727 kg.

Ces masses sont largement supérieures a celle de 1’électron, ainsi la masse de I’atome est principalement localisée dans
son noyau avec m(atome) ~ A x w.

La masse d’une mole d’atomes identiques, qui est la masse molaire, vaut alors M ~ Ag-mol~!. C’est pourquoi on nomme
A le nombre de masse du noyau.

Les neutrons étant neutres, la charge du noyau vaut ¢ = Ze. Z est nommé nombre de charge du noyau.

De plus, les électrons ont une charge opposée aux protons donc un atome est un édifice neutre, ce qui lui confére une
certaine stabilité.

1.2) Numéro atomique

En chimie, les interactions entre atomes sont de nature électromagnétique et dues aux électrons les plus éloignés du noyau
central. Ainsi, ce qui caractérise chimiquement un atome est le nombre d’électrons qu’il renferme, qui est déterminé par le
nombre de charge Z du noyau.

L’ensemble des entités chimiques de méme nombre de charge Z est nommé élément chimique. On donne a
chacun un nom et un symbole, et on les classe en fonction de Z, que ’on nomme aussi numéro atomique de ’élément.

1.3) Ions

Un ion est un atome qui a gagné ou perdu des électrons dans son nuage électronique. Le nombre de protons étant inchangé,
un ion appartient au méme élément chimique que I'atome dont il est issu.

Le symbole d’un ion est celui de ’élément chimique avec en exposant sa charge exprimée en unités de e.

Par ezemple, Cu>™ est un ion de cuivre de charge +2e, qui est un atome de cuivre ayant perdu deux électrons.

1.4) Isotopes

Au sein d’un élément chimique, il existe des entités ayant des nombres de neutrons différents. On nomme isotope d’un élément
une entité ayant un nombre de masse A donné.

Ainsi un élément posséde en général plusieurs isotopes.

Par exemple, le carbone C posséde trois isotopes naturels : C-12, C-13, C-14 (c¢’est-a-dire avec A =12, 13 et 14). Le sodium
Na, lui, ne posséde qu’un seul isotope : Na-23.

Remarque : certains isotopes sont instables, ils ont tendance & se décomposer (se désintégrer) en une autre entité plus stable
en émettant une particule ou un rayonnement. On dit que ces isotopes sont radioactifs.

Par exemple, C-14 est radioactif.

A T’état naturel, les isotopes constituant un élément sont en proportions fixes : on parle d’abondance isotopique.
Par exemple, le chlore Cl est constitué de 76 % de CIl-35 et de 24 % de CI-37.

La masse molaire atomique est la valeur moyenne des masses molaires des isotopes, pondérée par leur abondance.

7 24 24
Par exemple, le chlore a pour masse molaire M(Cl) = %M(CZ— 35)—1—@M(Cl—37) ~ % X 35—1-@ x37 = 35,5g - mol .

II. Configuration électronique

I1.1) Nombres quantiques

Dans un atome (ou un ion), les électrons occupent des orbitales atomiques (OA) qui déterminent leur probabilité de
présence dans le nuage électronique.

Il est besoin de 3 nombres entiers pour caractériser une orbitale atomique :

— le nombre quantique principal n € N* : il caractérise la distance de ’électron au noyau.
n désigne la couche dans laquelle se trouve l'orbitale.
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— le nombre quantique orbital ¢ € [0, (n — 1)] : il caractérise la symétrie de la fonction d’onde.
{ désigne la sous-couche dans laquelle 'orbitale se trouve. On utilise une lettre : s pour £ = 0, p pour £ = 1, d pour
{ =2, f pour £ = 3 puis par ordre alphabétique.
Les sous-couches dans les couches successives sont donc : couche 1 : 1s, couche 2 : 2s 2p, couche 3 : 3s 3p 3d, etc...
— le nombre quantique magnétique m € [—¢, /] : il caractérise la rotation de 1’électron autour d’un axe donné.
Dans une sous-couche ¢, on trouve donc 2¢ + 1 orbitales : 1 pour s, 3 pour p, 5 pour d, 7 pour f, etc.
Par exemple, voici les formes des orbitales des sous-couches 1s, 2p et 3d :

s

2p,

s8~#o

3o dd,s

En plus de l'orbitale dans laquelle il se trouve qui caractérise sa répartition dans ’espace, chaque électron posséde un nombre
quantique supplémentaire, le spin mg qui caractérise les propriétés magnétiques intrinseques de 1’électron. Il ne prend que
deux valeurs (+£1/2) que l'on désigne souvent par up (1) et down ({).

I1.2) Remplissage des orbitales

Principe d’exclusion de Pauli : dans une méme entité microscopique, il ne peut exister 2 électrons avec les mémes nombres
quantiques. En prenant en compte le spin, ceci signifie que chaque orbitale peut contenir au plus 2 électrons, donc chaque
sous-couche au plus 2(2¢ 4 1) électrons : 2 pour s, 6 pour p, 10 pour d, 14 pour f, etc.

Dans I’état fondamental d’un atome, les électrons remplissent les orbitales de sorte & minimiser I’énergie totale de ’atome.

Reégle de Klechkovski : I’énergie croit avec n + £ et avec n en cas d’égalité. Ainsi, on remplit les sous-couches dans 1'ordre
suivant :

Par exemple, un atome de fer (Z = 26) a pour configuration électronique : [Fe] = 15225 2p° 35> 3p° 4s* 3d°.

Remarque : il existe des exceptions a la regle de Klechkowski.

I1.3) Couche de valence

On nomme électrons de valence les électrons des couches de plus grand n et des sous-couches en cours de remplissage.

Les autres électrons sont les électrons de coeur.

Les sous-couches auxquelles appartiennent les électrons de valence d’'un atome forment sa couche de valence. C’est la
couche externe de I’atome, susceptible d’interagir chimiquement avec les autres atomes. Elle peut se remplir ou se vider.

Par exemple, la couche de valence du fer est cponstituée des sous-couches 4s et 3d.
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III. Architecture de la classification périodique

II1.1) Principe de construction

En ordonnant les éléments par numéro atomique croissant, les propriétés physico-chimiques évoluent progressivement puis
subissent une discontinuité. Apres la discontinuité leurs propriétés évoluent de fagon similaire a la série précédente, etc. On
a ainsi périodicité des propriétés des éléments. Ceci est dii a la périodicité du remplissage des couches éléctroniques.

On met en évidence cette périodicité par la structure en lignes et colonnes du tableau périodique. Chaque ligne (ou période)
correspond au remplissage d'une nouvelle couche. Sur une méme colonne se retrouvent des atomes ayant le méme nombre
d’électrons de valence, donc des propriétés similaires : ils forment une famille (ou un groupe).

Exemples de groupes a connaitre :
— colonne 1 (sans H) : métaux alcalins
— colonne 2 : métaux alcalino-terreux
— colonne 16 : chalcogenes
— colonne 17 : halogénes
— colonne 18 : gaz nobles

Remarque : la configuration des atomes des éléments de la période n commence toujours par un remplissage correspondant
au gaz noble de la période précédente. Ainsi on remplace souvent le début de la configuration par le symbole du gaz noble
entre crochets.

Par exemple, le fer a pour configuration électronique simplifiée [Fe]=[Ar]4s*3d°.

La structure du tableau est alors formée de blocs correspondant aux derniéres OA remplies :

— bloc s : colonnes 1-2 (plus 'hélium qui est déporté dans la derniére colonne car ¢’est un gaz noble). La couche de valence
est formée de la sous-couche ns

— bloc p : colonnes 13-18. La couche de valence est formée des sous-couches nsnp
— bloc d : colonnes 3-12. Ce sont les éléments de transition. La couche de valence est formée des sous-couches ns (n—1)d
— bloc f : placée en-dessous par souci de compacité. La couche de valence est formée des sous-couches ns (n — 2)f

1 1s
S bloc s bloc p >
28 2p
3 3
§ bloc d P
4s 3d 4p
5s 4d op
6s | 5d 6p
7s | 6d P
\\ AN bloc f
\\ 4f
5f

Exercice : déterminer la configuration électronique dans I’état fondamental des atomes des éléments suivants, et en
déduire leur place dans la classification périodique :

0(Z=9) Ca (Z =20)

As (Z = 33) Ag (Z =47)
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II1.2) Electronégativité

Parmi les propriétés qui évoluent de facon périodique se trouve 1'électronégativité. Elle caractérise la propension d’un atome
de ’élement a attirer a lui les électrons d’un atome d’un autre élément auquel il se lie.

Il existe différentes fagon de définir I’électronégativité comme grandeur mesurable. La plus utilisée est 1’échelle de Pauling :
Ixa —xB|=0, 102\/(DAB —/DaaDgg) ot Dap est I'énergie de liaison de la molécule diatomique A — B.
L’électronégativité augmente le long de chaque période, et diminue légérement d’une ligne sur ’autre. Ainsi I’élément le plus
électronégatif est le fluor et le moins électronégatif le francium.
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II1.3) Métaux et non-métaux

Les espéces chimiques présentes a 1’état naturel et étant constituées d’un seul élément sont nommés corps simples.

Par exemple, le corps simple de loxygéne est le diozygéne gazeur Osz(g).

Les corps simples ont des propriétés différentes selon la position de I’élément dans le tableau :

— Les éléments a gauche du tableau sont des métaux : ces éléments faiblement électronégatifs s’assemblent par des
liaisons métalliques, ou des électrons libres cédés par chaque atome forme une mélasse qui maintient les ions métalliques
ente eux. Ils sont bons conducteurs de chaleur et d’électricité, ils forment des oxydes en réagissent avec le dioxygene.

— Les non-métaux sont situés du cété droit dans la partie supérieure. Ces éléments fortement électronégatifs forment
plutét des composés organiques a l'aide de liaisons covalentes. Ce sont de bons isolants.

Métaux et non-métaux sont séparés des métaux par une ligne en zigzag. Au niveau de la ligne de séparation on distingue des

éléments au comportement intermédiaire : les métalloides.
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