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Les atomes
et le tableau périodique

1.1 Structure atomique

1.2 Approximation orbitalaire et configurations électroniques

PLAN

1.3 Laclassification périodique

1.4 Evolution des propriétés atomiques

» Rappeler les notions fondamentales d’atomistique indispensables
a la chimie inorganique.

» Insister sur les idées intuitives nécessaires a la compréhension
de I'évolution des propriétés dans le tableau périodique (taille et
forme des orbitales ; édification des configurations électroniques ;
interprétation orbitalaire des descripteurs de réactivité).

OBJECTIFS

» Relier les propriétés physico-chimiques des éléments a leurs structures
électroniques.

11 STRUCTURE ATOMIQUE

Les éléments rappelés ici ne constituent pas un cours d’atomistique,
et de nombreuses propriétés ne sont pas démontrées. Nous insisterons
en revanche sur I'appréhension intuitive des résultats, nécessaire a la
compréhension des conséquences pratiques.

a) Fonction d’onde, hydrogénoide, orbitales atomiques

Un atome est constitué de différentes particules élémentaires : les élec-
trons, les protons et les neutrons. La mécanique quantique est le niveau
de théorie appropri€ a la description du monde a I’échelle atomique. En
mécanique quantique, I’électron est décrit entierement par une fonction
d’onde y(x,y,z) définie en tout point de 'espace et renseignant sur la
probabilité de présence de la particule en ce point : P(x,y,z) = Wy>(x,y,2).
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Cette description est par nature non localisée : on ne peut pas dire que
I’électron se trouve a un endroit précis a tel moment, on peut seulement
identifier des régions de I'espace ou il a plus ou moins de chance de se
trouver. Il faut se représenter un électron comme un « nuage de proba-
bilité de présence », le nuage électronique, dont la forme et la taille
sont mathématiquement décrites par la fonction d’onde.

On trouve y(x,y,z) en résolvant ’équation de Schrodinger, qui fait
intervenir explicitement I’énergie potentielle de I’électron. Cela peut
&tre fait pour les électrons dans les atomes mais aussi dans les molé-
cules. Dans un atome, les électrons sont soumis a une interaction
électrostatique avec le noyau (de charge +Ze), qui est attractive et ne
dépend que de la distance r entre I'électron et le noyau. A ce stade, il
est assez simple d’exprimer I’énergie potentielle de 1’électron. Mais
s’il y a plusieurs €lectrons, ils subissent aussi entre eux des interactions
électrostatiques, répulsives cette fois, ce qui complique la résolution
du probleme.

L’équation de Schrodinger a donc été résolue dans un premier temps
pour des édifices monoélectroniques, c’est-a-dire composés d’un seul
électron interagissant avec un noyau.

Un « hydrogénoide » est un édifice constitué€ par un seul électron (de
charge —e) interagissant avec noyau de charge +Ze.

Le seul édifice hydrogénoide neutre est I'atome d’hydrogene. Les
autres sont chargés positivement, par exemple He*, Li%*...

La résolution de '’équation de Schrodinger aboutit alors a des fonc-
tions d’ondes monoélectroniques.

Une fonction d’onde monoélectronique dans un atome s’appelle une
orbitale atomique (OA).

On peut montrer que ces orbitales atomiques sont séparables, c’est-
a-dire qu’elles peuvent s’exprimer comme le produit d’une fonction qui
dépend uniquement de la distance au noyau () par une autre fonction
qui dépend de l'orientation dans l'espace :

y(.0,9) = R(r) Y(0,9),
ou O et @ sont deux angles permettant de repérer la position d’un point
a la surface d’une sphere, a 'image de la longitude et de la latitude
('ensemble 1,0, est appelé coordonnées sphériques).
R(r) donne la dépendance radiale de la fonction d’onde, Y(6,¢) sa
dépendance angulaire. La solution de '’équation de Schrodinger fait
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apparaitre une quantification : les solutions dépendent de parametres
qui ne peuvent prendre que des valeurs discretes, les nombres quan-
tiques (tableau 1.1).

Tableau 1.1 Les nombres quantiques décrivant un électron dans un atome.

Symbole Dénomination contraintes
n principal n>1
/ secondaire ou azimutal 0</<(n-1)
m; magnétique —l<m; <+
m magnétique de spin +/20u-Y2

Plus précisément, R(r) dépend du nombre quantique principal r,
et du nombre quantique azimutal /, tandis que Y(0, ¢) dépend du
nombre quantique azimutal /, et du nombre quantique magnétique m;.
Une orbitale sera indexée par les valeurs des trois nombres quantiques
n, [, et m;, ou plus souvent indiquée par une désignation convention-
nelle. Par exemple, l'orbitale atomique correspondantan=1,/=0 et
m; =0 sera notée ;5 ou yy, ou (Is). La derniere notation est la plus
courante en chimie :

Pour identifier une orbitale, on indique entre parenthéses le nombre quantique

/ principal suivi d'une lettre correspondant au nombre quantique azimutal : s pour
I=0, ppour/=1,dpour/=2,fpour/=3..(pour les valeurs de | plus élevées, on
suit l'ordre alphabétique).

Exemple. Orbitales (2s), (3d), (4f)...

On appelle couche électronique I’ensemble des orbitales atomiques
ayant le méme nombre quantique principal n. On appelle sous-couche
I’ensemble des OA ayant les mémes nombres quantiques principal et
azimutal (n et [).

b) Taille des orbitales

Il est particulierement important de pouvoir visualiser une OA dans
Iespace. Deux criteres peuvent étre distingués : la taille de 'OA,
dépendant essentiellement de la fonction R(r), et sa forme, dépendant
de la partie angulaire Y(0,o).
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La fonction de distribution radiale, ou FDR : FDR(r) = 4nr?y’(r)
donne la probabilité de trouver I’électron considéré a une distance r du
noyau. Les figures 1.1 et 1.2 représentent les FDR de quelques orbitales

atomiques de ’hydrogene.

1s
o
[a]
-
2s
3s_
- h..\\\ﬁn
AV : : B
0 200 400 600 800 1000 1200
r (pm)
Figure 1.1 FDR des OA (1s), (2s) et (3s) de I'hydrogéne.
3d
3p_3s
o
[a]
[N

0 200 400 600 800 1000 1200
r (pm)

Figure 1.2 FDR des OA (3s), 3p) et (3d) de I'hydrogéne.

Ces diagrammes suggerent plusieurs observations :

» Plus le nombre quantique principal est élevé, plus I'électron peut se
trouver loin du noyau (figure 1.1).

» Leffet du nombre quantique azimutal sur la taille est moins impor-
tant. Dans une méme couche, les orbitales p et surtout d sont plus
« resserrées » sur le noyau que les orbitales s (figure 1.2).
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» Sin> (I +1), il existe des valeurs de r ot la FDR (et donc la fonction
d’onde) s’annulent. Ces lieux définissent des surfaces nodales ol
il est interdit de trouver 1’électron (en ’occurrence, des surfaces
sphériques).

La valeur attendue du rayon peut étre considérée comme une
mesure du rayon atomique. Elle vaut :

n? {3 l(l+1)}

2 2

Elle varie en sens inverse de I’énergie (paragraphe (d) ci-dessous,
comparer I’équation (2) avec I’équation (1)) :

)

(ry = —

\/ Plus I'énergie d'un électron est élevée, plus il est éloigné du noyau en moyenne.

c) Forme des orbitales

La description détaillée des OA nécessite I'utilisation de courbes
d’isodensité ou « diagrammes de contour ». En général, il suffit de
représenter la surface d’une région de I’espace (lobe) a l'intérieur
de laquelle la probabilité de trouver I’électron considéré est élevée. On
parle alors d’« enveloppe » de l'orbitale, ou de surface frontiere ou
encore de surface orbitale. La forme d’une OA dépend des nombres
quantiques / et m; et se déduit de la partie angulaire de la fonction
d’onde, Y(0,0).

Ainsi, une orbitale s posse¢de une partie angulaire constante. Elle a
donc une forme sphérique puisque la valeur de la fonction d’onde ne
dépend que de la distance au noyau.

Les orbitales p sont au nombre de trois pour chaque couche. Leur
forme est illustrée sur la figure 1.3.

z ¥4 z

o 3D
U y p y y
X X X
Px Py Pz

Figure 1.3 Forme des orbitales p.
Noter I'indice qui indique I'orientation dans l'espace.

Dans les orbitales p, le signe de la fonction d’onde peut étre positif
ou négatif ; en fait, chacune présente un lobe positif et un lobe négatif.
Le signe de la fonction d’onde ne change aucune grandeur directement
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observable, mais il est important car il détermine les propriétés de
symétrie des OA, et par 1a la facon dont elles pourront se combiner
dans une molécule pour former les orbitales moléculaires (chapitre 2).
Généralement, on indique un signe positif dans une région en hachu-
rant ou en ombrant cette région. Labsence de hachures signifie alors
un signe négatif.

@ Certains manuels utilisent la convention inverse, en hachurant les régions négatives.

Les orbitales d seront considérées en détail au chapitre 15.

d) Energie des orbitales atomiques
dans les hydrogénoides

La résolution de I’équation de Schrodinger fournit, en méme temps
que la forme mathématique des fonctions d’onde, la valeur de I’énergie
associée a chacune d’elles. Par conséquent, les énergies sont quanti-
fiées, comme les orbitales atomiques : elles ne peuvent pas varier de
facon continue. On trouve :
B me* (2)2

8¢2h?

La combinaison de constantes élémentaires dans le premier facteur
vaut 13,6 eV, de sorte quon peut écrire plus simplement :

E =-13,6 ev(%)2 @

n

On voit que I’énergie d’une orbitale atomique dépend seulement
du nombre quantique principal n : toutes les orbitales d’une couche
donnée ont la méme énergie dans les hydrogénoides. Pour 1’hydro-
gene (Z = 1), un électron dans la premiere couche a une énergie de
—13,6 eV (par rapport a un électron dans le vide) ; la seconde couche
(n =2) est quatre fois moins profonde, la troisieme neuf fois moins, etc.

1.2 APPROXIMATION ORBITALAIRE ET CONFIGURATIONS
ELECTRONIQUES

a) Comment sauver l'idée d’orbitale pour un atome
a plusieurs électrons

Dans la plupart des édifices réellement intéressants (presque tous les
atomes et ions), il y a plusieurs électrons. L'équation de Schrodinger
comprend alors un terme de répulsion entre les €lectrons, en plus de
Pattraction €lectron-noyau. Les orbitales atomiques ne sont en toute
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rigueur plus des solutions de cette nouvelle équation ; il faudrait en
principe décrire ’ensemble des électrons comme un tout. Mais le
probleme est généralement trop compliqué pour étre résolu rigou-
reusement. C’est pourquoi on conserve le mode de description du
cas hydrogénoide au moyen de ce quon appelle approximation
orbitalaire.

L’ approximation orbitalaire revient a supposer que les termes de répul-
sion interélectronique sont assez faibles pour étre traités comme des
perturbations. On peut alors séparer les variables et écrire la fonction
d’onde totale comme combinaison de fonctions d’ondes monoélectro-
niques.

En d’autres termes, on peut supposer que chaque électron occupe une
orbitale atomique bien définie, indépendamment de I’existence des
autres électrons.

b) Energie des orbitales dans les atomes
polyélectroniques

Lapproximation orbitalaire est un « pacte avec le diable ». Elle
permet de garder une description simple des électrons individuels, et
de conserver les tendances générales concernant la taille et la forme
des orbitales atomiques établies pour les hydrogénoides. Mais elle est
vraiment treés mauvaise du point de vue énergétique car elle néglige la
répulsion €lectrostatique exercée par les autres électrons, et le calcul
précis des énergies atomiques en fonction de 'occupation des orbitales
est un probleme ardu.

On peut évaluer approximativement I'effet des autres électrons en
supposant que chacun exerce un « effet écran » sur la charge nucléaire
en annulant une partie de la charge positive du noyau, effet d’autant
plus important qu’il est proche du noyau, donc que son n est faible.

On remplace alors dans la formule de I’énergie le numéro atomique
Z par un numéro atomique effectif Z*, obtenu en soustrayant de Z les
effets écrans exercés par tous les autres €lectrons :

7 *\?
E =-13,6 eV(—) 3
n

Les valeurs de Z* peuvent étre estimées assez précisément a
condition de connaitre I’occupation des autres orbitales, c’est-a-dire
de savoir établir la configuration électronique (voir le paragraphe
(c) ci-dessous). Il existe des recettes de calcul simples qui donnent
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des valeurs acceptables des €nergies, mais aboutissent a la conclusion
erronée que, par exemple, les orbitales (2s) et (2p) ont la méme énergie,
ce qui est contraire a 'expérience. Le tableau 1.2 donne des valeurs
assez correctes de Z* Il faut bien noter que Z* varie d’un €lectron a
Pautre dans le méme atome, car cette grandeur désigne la « charge
nucléaire effective » ressentie par chaque électron.

Tableau 1.2 Valeurs des Z* des électrons
dans les OA d’éléments des périodes 2 et 3.

H He

YA 1 2
Z*(1s) 1 1,69
Li Be B C N (0] F Ne

y4 3 4 5 6 7 8 9 10

Z¥(1s) | 2,69 3,68 4,68 5,67 6,66 7,66 8,65 9,64
Z*(2s) | 1,28 1,91 2,58 3,22 3,85 4,49 513 5,76

Z*(2p) - - 2,42 3,14 3,83 4,45 510 5,76
Na Mg Al Si P S a Ar
Z 11 12 13 14 15 16 17 18

Z*(1s) | 10,63 | 11,61 | 12,59 | 13,57 | 1456 | 1554 | 16,52 | 17,51
Z%(2s) 6,57 7,39 8,21 9,02 982 | 1063 | 11,43 | 12,23
Z*(2p) 6,80 7,83 8,96 994 | 109 | 11,98 | 12,99 | 14,01
Z*(3s) 2,51 3,31 412 4,90 5,64 6,37 7,07 7,76
Z*(3p) - - 4,07 4,29 4,89 5,48 6,12 6,76

Notez que le Z* d’'une méme OA augmente régulierement de gauche
a droite d’une période ; cela signifie que les électrons dans ce type
d’orbitale sont de plus en plus fortement retenus, et que leur énergie
est de plus en plus négative d’apres I’équation (3). En revanche, si I'on
passe a ’OA correspondante de la couche suivante, Z* est bien plus
faible, et donc cette OA est beaucoup moins « profonde » en énergie.

c) L'édification des considérations électroniques

Ayant admis 'approximation orbitalaire, il est possible de carac-
tériser la distribution des électrons dans un atome ou un ion en
écrivant sa configuration électronique, c’est-a-dire une liste des
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orbitales atomiques, indiquant pour chacune le nombre d’électrons
qui 'occupent.

La configuration électronique fondamentale est celle qui corres-
pond a I’état le plus stable énergétiquement. Des configurations
électroniques excitées peuvent exister temporairement mais elles
auront toujours tendance a revenir vers la configuration fondamentale
en se débarrassant de I'exces d’énergie, par exemple par émission d’un
photon.

On obtient la configuration fondamentale en remplissant les
orbitales, électron par €lectron, dans l'ordre d’énergie croissant, en
respectant trois régles appelées les regles d’édification.

» Regle de Klechkowski : classer d’abord les orbitales atomiques par
ordre de (n + ) croissant, puis, a 'intérieur d’'un groupe, par ordre
de n croissant. Une autre facon de retrouver 'ordre énergétique des
orbitales est d’utiliser le schéma mnémotechnique de la figure 1.4.

» Principe d’exclusion de Pauli : il y a deux places par orbitale.
En effet, deux électrons différents doivent se distinguer par la
valeur d’au moins un nombre quantique. Or, I'orbitale définit les
trois nombres n, [, m; ; deux électrons peuvent occuper une méme
orbitale a condition qu’ils se distinguent par le nombre quantique
de spin, mg = +% ou — .

H

i

Figure 1.4 Ordre d'énergie des OA, schéma mnémotechnique.
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» Regle de Hund : lorsqu’il y a plusieurs orbitales de méme énergie,
la configuration de spin maximum est adoptée.

@ La regle de Klechkowski n'est pas un principe absolu ! Le principe fondamental,

& toujours valable, est qu'il faut remplir les OA dans l'ordre croissant des énergies. Il
se trouve que pour les atomes, cet ordre est souvent, mais pas toujours, celui qui
est donné par la regle de Klechkowski.

Parmi les exceptions : les configurations fondamentales des atomes
Cr (3d)° 4s)!, et Cu (3d)° (4s)!. Surtout :

) Dans lesions positifs des métaux de transition, les orbitales (nd) sont stabilisées
- et remplies avant les orbitales (n+1)s.

Ce cas sera tres important lorsqu’on étudiera la chimie des métaux
de transition (voir les chapitres 14 et 15).

Une orbitale atomique peut étre vacante, partiellement occupée (un
électron) ou totalement occupée (deux €lectrons). On appelle couche
de valence la couche occupée (ou partiellement occupée) la plus haute
en énergie dans I’état fondamental. Les couches occupées plus
basses en énergie sont dites « couches de coeur ».

L'écriture compléte de la configuration électronique fondamentale est assez
% fastidieuse pour les éléments lourds ! De plus, comme l'ordre de remplissage

est toujours le méme, on gagne du temps en abrégeant les « couches fermées »,
c'est-a-dire complétement remplies. Par exemple, les dix premiers électrons se
répartiront toujours en (15)%(2s)%(2p)®. Cette liste peut étre abrégée en la rempla-
cant par le symbole de I'élément qui a exactement dix électrons, c’est-a-dire
le néon [Ne], écrit entre crochets. Pour écrire la configuration électronique
du sodium (Z = 11), il suffit de se préoccuper du onziéme électron : au lieu de
(15)%(25)%(2p)%(3s)", on écrira [Ne](3s)".
A retenir:

Couche 1 complete : 2 électrons [He]

Couche 1 et 2 complétes: 10 électrons  [Ne]

Couches 1 a 3 completes: 18 électrons  [Ar]

Couches 1 a4 completes : 36 électrons  [Kr]

Couches 1 a5 complétes: 54 électrons  [Xe]

Couches 1a 6 compleétes : 86 électrons  [Rn]





