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CHAPITRE | : ATOMISTIQUE

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

- Les atomessont constituésd’'un noyautres dense chargépositivemententouré
d’électrons (charge électriqgue négay.

- Le noyauestconstitue dedeuxtypes departicules (protongt neutrons) appelées
nucléons

Charge électrique Masse
HProton:  q=+1,602.10%° C m =1,6726107%" kg =1836m,
Noyau [
ANeutron : 0 nMA 16749107%" kg = 1839m,

Electron: q= -1,602.10%° C n= 9,1094.10%! kg



- Un nucléideest une espece atomique symbolisée @K:

, ) 12
e | Z :numeéro atomiquél nombre de protons C
Il est defini par { A : nombre de masdeé nombre de nuébns 6 k
A=Z+N D’ou le nombre de neutronN:= A -Z nucléide

- Des nucléides ayant leéme nombre de protongméme 2Z) correspondent meme
élément lls portent le méme nom. Exemple : Magiim : 22Mg, 2'V|9, 2'\/'9

- Lesisotopesd un édément sont des nustles ayant le @me nuné&o atomique Z,
mais des nombres de masse Adaidhts.
Exemple : %H . hydrogene eﬁH . deutérium

- Masse atomique réelles masse d’'un atome réel : s’exprime erokgen u.m.a. (u)

(unité de masse atomique). L’ |somE32C sert de réference : on postule gqu’un ato
réel qui pése 1,99625.%8 kg correspond a 12exactement] 1 u = 1,66054.18 kg

- Nombre d Avogadro N, Jlu=m =m,
C'est le nombre’ dttomes eels contenus dans 1 mole dedtope 12(: du carbone.
Mole = unité de substanet on postule que 1 mole Bé—x: p@saactemenllz g.motl

0 N,=12.103/1,99625.16° = 6,022.18 mol! 3




- Masse atomique moyenne d’un eélémenimasse de cet élément en u.m.a.
en tenant compte de ses isotopes.

< TM; Ty Ty o T % (abondanceles differentssotopes
M = Z - de I'élément)
' Iz ' Mi, M,, ... M, leurs masses atomiques respectives

Exemple le chlore naturel contient 75 % disttope°Cl et 25 % de l'isotop&Cl.
_(85x75)+ (37 x25)_

La masse atomiqueoyenneest : M = 100 =355u

- Masse molaire d’'un élémeatmasse d’une mole (symbole : mol) @t &ément :
mol = ensemble d&, = 6,022.18F entités identiques (atomes, @alles, particules ..
- Exemple Masse atomique réelle de 1 atome duéidel*N = 14 u

Masse molaire de 1 mole H#l, c’est a dire la masse de 6,022310
atomes d&N = 14 g.moil

La masse molaire (d’'une mole) d’un nucléide expmée en g.mol est exactement
égale a la masse atomique (d’un atome reel de ce éuné) exprimée en u.m.a.

-Masse molaire d’'une molécuresomme des masses molaires des atomes qui

constituent la molécule :  Ex: M,(®) = (1 x2) + 16 = 18 g.mdl
A



2. Modele de Bohr. Cas de I'atome H.
2.1. Objectif.

Répartition des électrons autour du noyau - Détermination de I'énergie.
2.2. Energie dans un état stationnaire donne.

- L’électron décrit une orbite circulaire centrée sur le noyau immebile. 1 2

L6l is a la force d'attracti lombi = ©
- L'electron est soumis a la force d'attraction coulom Ienlﬁ Fl — 41‘[80 r2

€,=8,851012 2 N1 m? (permittivité du vide) ; r = rayon de l'orbit
0

- L’électron est aussi soumis a la force centrifugesi ‘ F2 —ma=m\V®&/r

- A I'équilibre : 1 &€ myl 1 e2
F,=F = r= 1
1=F = 4T, 2 r = ATE, mv2 1)
Energie totale= Energie potentielle Energie cinétique
Energie potentielle : Ep =-— ”
nergie potentielle :
Jep P 4, - .
2
L 141 e
Energie cinétique : E, :_m\/2 = %
2HATE,

Energie totale :E = —ED L 62[ 2
. e, TE| @ s




2.3. Hypotheses de Bohr.

1) L’électron ne peut se situer que sur certaines orbites bien préciseswaes,de telle sorte
gueson énergie reste constante.
2) Lorsque I'électron absorbe ou émet de I'énergie, il change d’orbiie oweau d’énergie.

- Orbites permises=> orbites stationnaires<=>|271r=nA| (n=12, 3..)

- Louis deBroglie : A toute particuleen mouvement (dmasse m etle vitessers) on asocie

une radiation de longueurahde : A = — (3)
myv
nh . nh
On a alors 2 TIr =—— ; SOItV =
mv 21mr

En remplacant v par sa valeur dans I'équation (1), on détermine :

2
. _ 2 &g h _ 1 _
- le rayon des orbitesir, = n 0 r,=53.1011m=053A
n mm 2 1
1 me' 1 1
- 'énergie correspondante () £y =————>—5 =——=.K =-—.136 (eV)
n~ 8 ggh n n
K = constante

K =2,18.1018]J soiteneV:K=13,6 eV (1 eV = 1,6:19))



2.4. Transitions entre niveaux électroniques.
D'apres la seconde hypothese de Bohr, le pastages d’une orbite définigoar n a une orbite
définie par n, se fait paun echange d’'un quantum d’énergie

— _nC V : fréequence de la radiation; A : longueur d’onde;c : vitesse de la
lumiére : ¢ = 3.1 m.s1; h : constante de Planck : h = 6,626.1%J.s

Eev)
A \
0 , n=oo
A
_13,61—16 n=4
A > Etats excités
-136.3 X n=3
136 1 X = A 4 n=2J
| Q
©
o hv
g 2
2 5
-13,6 < \ A 4 p n =1 Etat fondamental




Or, pour 'atome H :

Ep

1 meée?

n° 8 e(z)hz

1
136 nT (eV)

[] L’écart d’énergie entre deux niveauxy et ry Secrit :

U1 1=
IAE|= hv = |Ef —Ej|=13, 6%2 - F% (eneV)
L

1 eV=1,602.101%J
1A =101m

—34
JAE ()| = hv = h% - 56210 )(\J-S) 310m/s)
(m)
AE o] == 86.102° 1241107 12400
(EV) - 19 — =10 =
)\(m) 1,6.10 )\(A) 10 )\(A)
12400
A

oh AEev)|

AE| 01 1L
avec AE|=136H— ——
S




3. Description quantique de I'atome H.

3.1. Nombresguantiques.

L’état d’un électrondansun atome,c’est-a-dire: son énergie,sesmouvementsautourdu
noyau, la forme de l'orbitale, est défini par 4 parameétres appefdbres quantiques

1) Le nombren, nombre quantique principal:n=1, 2, ...00
- quantifie I'énergie de I'électron,
- définit unecouche électroniqueu un niveau d’énergie.

n=101 couche K:n=2] couchelL :n=3] couche M getc...

2) Le nombrd, nombre quantique secondaireavec : xl1<n-1
| caractérise la "forme" de I'orbitale; il définit useus-couche électroniqueu un sous-
niveau d’énergie.

| = 0] sous-couche | = 1] sous-couche

| = 2[] sous-couchd | = 3] sous-couché



3) Le nombram,, nombre quantique magnétiqueavec : F<m <I:

m, définit 'orientation de brbitale :

=000 m =00 1 seule orientatioh] 1 orbitales[] 1 case quantique

=10 m =-1;0; 1] 3 orientations] 3 orbitalep de némeénergie

[1 3 cases quantiques

\%4

4) Lenombre quantique de spins, avecs= + 1/2di ala rotation de’€lectron sur
lui-méme. Deux orientations sont possibles,= +1/2 ) etm=-1/2 ()

3.2. Fonction d’ondey.
) est une fonction purement mathéimag
- elle n’a pas de signification phgse,
- elle est fonction des coordonnées dettron,
- elleestdéfinie par les 3 nombres quantiquesl:et m:
Exemple l'orbitale 2s est représentée pafdnction d’onde ¢,  ,

Equation de Schrddinger _
- Equation fondamentale de la mécanigunéubatoire : HY =E.y
- Elle permet de calculdr. 10



3.3. Densite de probabilité.

L’électron est caractérisé par : noyau
- son état énergetique,
- sa probabilité de présence a un endiaine.

- Probabilité de présence.
La probabilité de trouver I'élecin dans un volume dV au point M(X, vy, z)

s’ecrit : 4P = MZ ny

- La notion classiquede position est remplaceepar la notion de densité de
probabilité de présence

(P[P : densié volumigue de probabittde pésenc
oudensite électronique

- Condition de normalisation :
Probabilité de trouver I'edans tout I'espace 1 [ fespacedp = [ espach/ 2dv =1

11



4. Représentation graphique des 1‘on(:tionl;1sun,|,mI

4.1.Description de I'orbitale « s».

La conditionl = 0 implique m= 0.
Ces fonctions d’onde s'écrivent; 5 jou'¥ ¢

Pourles orbitaless, la densitéde probabilité de présenceb? de I'électron a la
surfaced’une spherede rayon r est la méme dans toutes les directions de
I'espace, mais elle varie aved_'orbitale est dite deymétrie sphérique

z

Remarque : le signe +
indiqué a l'intérieur
de la sphere est le
signe de la fonction
d’ondeW,

Orbitale " 18" 12



4.2. Densité de probabilité radiale D = 3&

dr

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

dP
ar 4 “ar

r+dr

volume compris entre
deux spheres de rayon
retr+dr

» rayon

B

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

g, = rayon de’atome de Bohr = 0,58

Pour r = 3= 0,53A [J on a 33% de chancele trouver’le” al’intérieur de
la splere.

Pourr=423g,P =99 %etpour r=6a, P=999 % 13



4.3. Description des orbitalex p ».

Les orbitalesp (I = 1) peuventétre représentéepar deux lobesa peu prés sphériques,
accolés, ayant pour axes de symétrie les mxestz du triedre de référence.
On les appelle dorim p*, "n p," et"n p,” selon la valeur de nin= 2).

Z Z Z
. #
+ ~
/ i
y — y + >y
/
X | X
\—
e
m|:O m|:+1

Remarque : le signe + ou — indiqué dans chamedst le signe d§. 14



4.4. Description des orbitalex d ».
=20 m=-2,-1,0,1, 2 (e 3).

z

orbitales d

Xy

15



5. Structure électronique des atomes.

5.1. Diagrammes d’énergie.

- Hydrogene ethydrogénoides
(hydrogénoide :UN seul électron; Z# 1)
Exemple ,He*

2
0 E ne @pend que de NE ev) = —13,6.Z—

2

Il y a dégénéerescenced'énergie pour les sous-
couchess, p, d, fd'une néme couche&lectronique

- Atomes polyélectroniques

degenérescencedes sous-couches s,
p, d, fd'une néme couche&lectronique.

E depend den et del : il y alevée de la -

E(eV
( )A
Of =3
1 — 35 = 3p =
T — 28 = 2p
T — 1s
E(eV) n
or—— 4 o
= 3d
= 3p
T — 3s T3
— 2p
T — 2s T2
T — 1s T1

16



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

Deux éectrons d'un méme atome ne peuvent pas avoir leurs quatre nombres
guantiques identiques.

- Deux électronsdansune méme orbitale atomiquedoiventdiff érer par leur nombre
quantique de spin, qui ne peut prendre deux valeurs, gF +1/2 () ou-1/2 (1).

- Une orbitale atomique ne pélaontenir'au maximum que?2 électrons qui dans ce
cas auront des spins opp®s ils sontantiparall eles ou apparés 1 |.

M

- Si l'orbitale ne contient qu'udtectron, celui-ci est dihon-apparié ou cdibataire.

- Une orbitale vide constitue urecuneéectronique.

17



2) Principe de stabilie.
- A l'état fondamentalun atomese trouve dansson état énergétique le plus stable
correspondanta I'énergie la plus basse

- Leséectrons commencent par saturer Iegaux de plus basseergie,
dans l'ordre : "1s", "2s", "2p", "3s", "3p".. st la egle dite du'(n + |) minimal”

n+) <y O ESY
pour des niveaux ayant léme (n +) : n<y O ESy
L] la premiére sous-couche remplir est celle qui a la somme (n 4 la plus petite.

- Laregle de Klechkowski:

ni|1 2 3 4 5 6 7

W N R O|—

H

[

NN

T 0
w w

D\'K&o
A DN

Q\b\ﬁ
ol
o\ O

XG\{%

N~

o T o

4> 5t 6f 7t 18




>

OFR| O IN |-

OO0 -

4f

Il - cas des sous-couches 4s et 3d

4s:n=4:1=00L] n+l=4

3d:n=3:1=2] n+l=5

(n +|)4s< (ﬂ +|)3d [] E4s< ESd

Lesélectrons occupent d'abord le niveau
"4s" avant le niveau "3d", dea@me entre

les niveaux "5s" et "4d".

19



- Exemples :
Structure électronique ou configuration éectronique a I'état fondamental :
<O (8 électronsaplacer) 115/ 2%, 2p* U électrons de @ur / électrons de valence

,/C0: 1,22, 2pF, 3%, 3p°/ 4%, 3d
Il est péférable décrire : 12, 22, 21, 3%, 3p°/ 3d/, 4¢

Exceptionsa la regle de Klechkowski.
Exemples :

- le chrome 3, ,Cr : 12,22, 21F, 3, 3p°/3d°, 48 et non pas 3d*, 4%

-le cuivre : ,Cu : 1<,2%, 2¢P, 3%, 3p°/3d' 45 et non pas 3d®, 4%

20



3) Regle de Hund (regle du spin maximal).

Lorsque des orbitales atomiquesont méme énergie (degénérées), les éectrons se
repartissent avec un nombre maximum plias parakles.

E
ey 4 4
2p3 2py  2pl
Al 2 0 : 12/ 28 2pf

,—— 4€ dans la sous couche p

%132 n:2/2p4\lzl

- Utilisation descases quantiques symbolisant chacune une orbgahtomique.

—pourO: ..l N N A A
28

-pour,,Co:.../ ININIM MM M
4

21



- Pourécrire la structur@ectronique tuneespece ionige positivement :

- Cas général : on enleve d’abord les éectrons les plus externes (ceux qui
correspondenta n le plus grand).

- Dans le cas desétaux de transitiompn enkeve donc dabord lesélectrons « s»

Ainsi: Co — CH+2¢e - pour,,Co** : 4‘\1' ’N/ MAIA
(25 €)
3d’ 4s0
Co—»> Cé&'+ 3¢ - pour,,Co%* : N[N A
(24 )
3d6 49

LCU* : 1€, 28, 2pF, 38, 3pP/ 30, 4

L, CU?T 1 1,2, 21, 32, 3p°/ 3d?, 4¢

22



6. La classification périodique des éléments.

6.1. La classification de Mendelev (1869).

- Bage initialement par Mendélkev sur le classemedesééments par masse atomiq
croissanteja classificationmoderneest base sur le classementlies ééments par
numéro atomique Z croissant, don@ppuie sur la structugtectronique des atomes

- Elle est constitiee de 7 lignes appelees "p ériodes" et de 18 colonnesappelkes
"familles"” .

- Le numéro atomiquecroit de gauchea droite dansune période et de haut en bas
dans une colonne

- Les éémentsd'une méme période ont la méme valeur du nombre quantique
principal maximal n.

- Leséléments appartenaatuneméme colonneont généralement la méme structure
électronique externe donc souventdesproprietés chimiquesou physiquesvoisines

(attention : ne pasegéraliser !). ’3



La classificationpériodique est divisée en 4 blocs en fonction de la structure
électroniqgue externe desléments :

Blocs : nstouns?; colonnes 1 et 2.

Blocp : ns% np*(avec: I x< 6); colonnes 1a18.

Remarque 5He (configuration : 14 est clasédans la colonne 18, en raisor
de la similitude de ses pro@@és avec celles detéments de cette colonne (gaz inert:

Blocd : (n-1)dX, ne (avec: 1<x<10et0<y<2);colonnes3al2:"métaux de
transition".

Bloc f : (n-2)f, (n-1)d¥, ns> (avechn =6 o0ou7,0<x<14;y=0o0ulou
exceptionnellement 2 poyTh).

Les élémentspour lesquelsn = 6 sontappeés "Lanthanides" ; ceux pour
lesquelan = 7 sont appék "Actinides” (ces derniers sont tous radioagtifs

24



Bloc p

Bloc s
1 2
1
H
3 4 Bloc d
Li Be |
11 12 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12|
Na Mg
19 20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30
K Ca Sc Ti \/ Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn
37 38 39 40 41 42 43 44 45 46 47 48
Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd
55 656 57 72 73 74 75 76 77 78 79 80
Cs Ba La, Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg
87 88 89| 104 105 106
Fr Ra Ac|| Ung Unp Unh
58 59 60 61 62 63 64 65
Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Td
Blocf " 90 91 92 93 94 95 96 97
| Th Pa U Np Pu Am Cm Bk

13

13
Al

31
Ga
49

81
T

66
Dy
98
Cf

14

14
Si

32
Ge
50
Sn
82
Pb

67
Ho
99
Es

15 16
7 8

N O

15 16
P S

33 34
As Se
51 52
Sb  Te
83 84
Bi Po
68 69
Er Tm
100 101
Fm Md

17

17
Cl
35
Br
53

85
At

70
Yb
102
No

18

He
10
Ne
18
Ar

36
Kr

54
Xe
86
Rn

71
Lu
103

25



6.2. Propriétes physiques des éléments.

Trois caggories :

Les métaux

- lls sont situs a gaucheet aucentre dda classificaion périodique :blocss (hormis H) d, f et
une moiteé du bloc p (enbleu-clair ougris-clair surla figure du tableaypériodique :ex. Al, Sn,
Ph Bi, Po...).

- ls sont tous solidedtempgrature ambiante (2€), excepé le mercure {Hg) qui est liquide.
- lls sont bons conducteurs de la chaleur etaketticité.

Les non-nmetaux

- lIs sont sités a droite dans la classificatiorepodique : seconde modidu blocp (en bleu-vert
ou gris-foné sur la figure du tableawepodique : ex. F, O, N, C, P ...).

- lIs sont solides ou gazeaX5°C, exceptionnellement liquide (le dibronts,,).

- lls sont mauvais conducteurs de la chaleur et ce sont des isidatrigues.

(sauf le carbone qui est isolant (diamant) ou conducteur (graphite)).

Les semi-netaux

A la frontiere desdeux categoriesprécédentesjls se comportencommedessemi-conducteurs
(composs dontla conductivieé augmenteavec latemperature, paexemple leSilicium (,,Si) et
le Germanium {Ge) utilisés enélectronique).

Remarque L'hydrogene est un caa part : c'estin gaz madculaire H,) a 25°C. Il peutdonner
un ion positif H*), mais aussi l'ion hydruréi(). 26



6.3. Les familles (colonnes)

Colonne 1 : les alcalins
La structurelectronique externe eshs!
[1 ils donnent desations monovalents Nat, K* ...

[l ils donnent desxydesbasiques: Na,O + HO - 2 NaOH

Colonne 2 :les alcalino-terreux
La structuredlectronique externe eshs?
[ ils donnent desations bivalents: Mg+, C&* ...

L1 ils donnent desexydes basiques CaO + HO - Ca(OH),

Colonnes 3a 12 : les n&taux de transition

Leur structuréectronique externe estn-1)d*, ns? (nst ouns®) avec 1< x < 10.

[ ils donnent desationsa valences multiples Fe&*, Fe&*, Cut, CU** ...

Colonne 13 : la famille du bore
La structureélectronique externe de cél€ments est ns?, np!

Colonne 14 : la famille du carbone
La structuredlectronique externe eshs?, np?
lls forment principalement ddisisons de covalence

27



Colonne 15 : la famille de’lazote
La structureélectronique externe eshs?, np°
L1 ils donnent principalement déaisons de covalence

LI ils donnent desxydes acidegN,O,;, N,O,, P,O ...) : NO; + H,O - 2 HNQ,

Colonne 16 : la famille de’loxygene ou chalcognes
Leur structurelectronique externe eshs?, np*
O ils donnent deanions bivalents: 0%, & ...

LI ils donnent desxydes acide¢SQ,, SQG, ...) : SQ + H,0 - H,SO,

Colonne 17 : les halognes
Leur structurelectronique externe eshs?, np°
[] ils donnent deanions monovalents F, CI, Br ...

Colonne 18 : les gaz rares

La structuredectronique externe eshs?, np®, sauf pour Hel( &)

La configuration de gazrare correspond a la saturation de la coucheélectronique externe:
L1 ils présententune grande inertie chimique, mais leur réactivité augmenteavecZ, ainsile
Xénon (;,Xe) donne des compogs stables lorsqu'il se combine avec des atomes tres
électroregatifs comme F et O (XgFXeF,, XeOF,, XeQ,).

28



6.4. Caraceristiques atomiques et griodicit é.

6.4.1. Energie donisation.
- L’énergie de prengre ionisation, EJ, est Ienergie minimale qu'il faut fourn&un atome
iIsolé, A, (état gazeux), pour lui arrachen électron selon lagaction :

+ —_—
A(g)Dlﬁ]l—»A(g)‘Fe El,>0

+ _
Ca(g) [] lﬁiﬂ' — Ca(g) +e

- L’énergie de fi™ionisation E} correspond la réaction :

-1+
Alg " DT~ A +e

El

+ ) 2+ -
Cag U T - Cqg +e El, >Ely

29



Variation de I'énergie d'ionisation El dansle tableau périodique.

a) Dans une colonne, lorsque Z augmente (en allant de haut en bas
- le nombre de couches augmente,
- la distance noyau - électron périphériqueaugmente(le rayon atomique augmente)
[] « effet distance »
- la force d’attraction noyau - e péeriphérique diminue (e de plus en plus libre),

m) I'énergie d’ionisation diminue.

Exemple :
Li: 12/ 24 RD 1 1 28 2p° 38 3p° 4% 3d94p°/ 55
noyau \
®
5L
1 2 1 2345

Effet distance : El,(Rb) < El,(Li)

El,(Rb) = 402 kJ.mof! ; Ely(Li) = 520 kJ.mot 30



b) Dans une période, lorsque Z augmente (en allant de gauche a dedi.

- le nombre de couches est le méme; mais Z augmente (le nombre de charges +
dans le noyau augmente)| « effet de charge »,

- la force d’attraction noyau - e periphérique augmente

- la distance noyau - électron périphériqueliminue (le rayon atomique diminue)

) I'énergie d’ionisation augmente.

Exemple :

Li: 1g2/2¢ oF 1 19/ 28 2p°

Effet de charge : EL(F) > El(Li)
El,(F) = 1681 kJ.mot! ; El(Li) = 520 kJ.mol! 31



Résumé :

El A

< A

6.4.2. Affinité électronique, AE. Energie de fixationélectronique Eg;, .
L’ affinité électronique: AE, estl'opposé «en signe» de I'énergie de fixation E
électron sur un atome isoéA(g)  AE = - Egy

ix, d'un

A(g) +e DEF-W' — A(_g) L1 AE = _Efix.

Contrairemena |'énergie d'ionisation;affinit € électronique peutétre positive ou régative.
SIAE>0: A g aalors une énergie plus faible que G : I'lon A~ est plus stable que f,

32



6.4.3. Rayon atomique (rayon de covalence) r

Définition base sur I’expé&ience.Le rayon atomiqued un atomeest égal a la moitié de la
distance quiépare les 2 noyaux dne moécule diatomique homonuglire liés parune liaison

de covalencesimple.

H H O ry, =37 pm

dyy =21, =74 pm

Remarque : Pour déterminer le rayon atppa de O on prendra la moitié de la
distance O-O dansj®, ) (dg.o = 148 pm) et non pas dang @3 (dp-o = 121 pm)

Li Be B C N O F
Z 3 4 5 6 7 8 9
r.(pm)| 123 | 89 80 77 75 74 71
F Cl Br | At
Z 9 17 35 53 85
r. (pm)| 71 100 | 114 | 134 | -
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On observe que :
a) I, diminue dans une période (effet de geawvoir 6.4.1.b))

b) r, augmente dans une colonne (effet distanoir 6.4.1.a))

, i I
Résumeé : cX >

)

\4

6.4.4. Electrorgativité « EN »,

C'estunegrandeurgui mesure l'aptitude d'un éément a attirer vers lui les électrons
au sein d'une liaison de covalende apparition de charges partielles.

6+ 6_
A B (B est plusélectronégatif que A)
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Echelles délectronégativité.
- Echelle de Mulliken.

L'électrorégativite d'un éément dans I'échelle de Mulliken est égale a la moyenne

arithmetique de Energie de prengre ionisation, E, et de I'affinié électronique, AE.

(El, + AE)
2

EN=

(en eV

- Echelle de Pauling.

Elle est bage sur legnergies de dissociatiomles liaisonsde moécules diatomiques simples

E. A Esg €t E g énergiesen kJ.mor pour rompre les liaisons A-A, B-B et A-B.

La difference deectroregativité entre leléments B et A est dorr par :

ENgy - ENay| = AY2
‘ (B) (A)‘ A\ est exprimé en eV

A = E4 (liaison réelle) - { (liaison covalente & 100 %)

E (liaison covalente a 100 %) VIEA—A@B—B
Comme : 1eV équivaut & 96,48 kJ.itto] (96,48)1/2= 0,102

A = énergie de résonance

EN(B) o EN(A)‘ — 01102’JEA—B ) \/EAA-EBB (en e\}/Z)
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L’échelle de Pauling est ugehelle relative « EN » de F = 4,0(en e\A/?)

Application : cas de HF (fluorure d’hyatyene)

EH—H = 432kJm0r1 ‘EN(B) — EN(A)‘ =0,102 \/EA—B _\/EA—A . EB—B
Er_g =153kJ.mol™*  |ENg) ~ENy)|=0,102 (306)* =1,8
Ey_r =563kJ.mol ™ ENgpy =4-1,8=2,2(eV/?)

Eg(n.r) (COV. & 100 %) = (432 x 158} = 257 kJ.mof
(= moyenne geometrique des energies de dissociatiop dettle k)
A =563 - 257 = 306 kJ.md|

A =306/96,48 = 3,17 eV
Q)2 =(3,17}12=1,8 eV?
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A

ENAT| H
2.2
Li | Be|B| L | N[O F
1.0 15120 25| 30| 35| 40
11Na 15P 1GS 17C:I
0.9 22| 22| 3,1
19K BSBr
0,8 2,9
s =
55CS EN f 85At
0,8 2,2
87Fr
0,7 > EN’

Quelques valeurs des électronégativités dans I'échelle de Pauling

(valeurs indiguées en é@)

EN augmente :
de gauchea droite dans une p@riode
et
de bas en haut dans une colonne.

37



