Chapitre II: Modele classique de |'atome

I. Introduction

g’ﬁ% 1 idée grecque

«Atomos»

—— Ve sigcle av. J.-C. Le modele évolue avec les avancees experimentales.
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1. Modéele de Dalton :

« Tout matiere est constituée de particules ¢lémentaires indivisibles lors des
transformations chimiques. Ces particules microscopiques simples, qui ne
peuvent €tre fractionnées, indestructibles sont appeleées atomes »

Matiere chargee
positivement

2. Modéle de Joseph John Thomson (la découverte de
I'électron) :

Il assimile I’atome a une sphere dont la surface se répartit
les charges positives qui vont €tre compensées par les
charges négatives de manic¢re a avoir la neutralité
¢lectrique de I’atome (gateaux aux raisins). Electron

Rien n’est encore prouvé par I’expérience
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I1. Mode¢le d’Ernest Rutherford (Modéle Planétaire) :

1. L’expérience de la feuille d’or: Rutherford projeta un rayon de particules o sur une fine
couche d'or pur. Les particules alpha sont des noyau d'hélium et sont des produits de certaines
réactions de radioactivité. Pour cette expérience, Rutherford plagca un échantillon de radium (un
métal radioactif) dans une boite en plomb avec un minuscule trou. La plupart des radiations sont
absorbées par le plomb, mais un fin rayon de particules a passe par le petit trou, en direction de la
feuille d'or. Tout autour de la feuille d'or se trouve un €cran détecteur qui produit une lumicre en
cas de contact avec une particule a.

\ n .. Mode¢le de Thomson
En se basant sur le mode¢le de gateau aux raisins de Thomson,

Rutherford prédit que la plupart des particules a passeraient a
travers la feuille d'or. La raison est que la charge positive,
selon le modele de Thomson, est supposée €tre dispersée a
travers tout le volume de l'atome. Par conséquent, le champ
¢clectrique chargé positivement serait trop faible pour entraver
significativement la trajectoire des particules a, relativement
lourdes et rapides.

VVYVYYYY
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Les observations de Rutherford étaient
les suivantes:
* La majorité des particules a ne sont

pas déviées.

* Quelques  particules o sont
légerement devices.

* Une minuscule fraction des particules
o sont deviées de plus de 90° de leur

traj ectoire. Source de particules a (radium)

Ses conclusions sont:

 La maticre est essenticllement constituée de vide, la
majorite des particules o ne rencontrent pas des
obstacles sur leurs parcours.

 Les particules faiblement deéviées le sont par des
charges dans la maticre.

* Certaines particules a sont fortement dévices, elles sont
dues a rencontrer des concentrations de charge positive
(+) dans la matiere.

Faisceau de
particules a

Une minuscule Quelques particules La plupart des
fraction de particules @ & sont |égerement  Particules a
est significativement déviées traversent la
déviee feuille

Ecran luminescent pour Fine feuille
détecter les particules a dor

Mode¢le de Rutherford

VY
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2. Interprétation:

Rutherford a supposé que 1’atome est constitu¢ d’un noyau dense chargé
positivement et contenant la majorit¢ de masse de 1’atome, autour duquel les
¢lectrons tournent comme les planetes autour du soleil sous ’effet des forces
d’attraction gravitationnelle. Ce mode¢le est appelé aussi Modéle planétaire.

Il a utilisé la mécanique classique comme lo1 physique
pour ¢tudier le mouvement de 1’électron en considérant
que (exemple de ’atome d’hydrogene):
U L’¢électron est soumis a deux forces égales et opposées:

= Une force d’attraction coulombienne du noyau

F, =——— (1)

: muv?
» Une force de centrifuge : F, = (2)

r
Q Condition de stabilité |F,| = ||

Vitesse

ATTEGT 2
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2 2

_ :'> 2 _ g0 = 8,85 x 10712C2N"1m?
T ATrET? my  4megr (3) Permittivité du vide

mv e

Calcul de I’énergie totale d’¢lectron :

L’énergie totale du systeme E est égale a la somme de 1’énergie potentielle (E;) et
I’énergie cinétique (E.): E7 = E. + Ep

, . o« . , 1
= [’¢nergie cinétique de cet électron: E. = S mv

—e?

= L’¢nergie potentielle par définition est : E, = Py
0

82

D’apres (3) 1’énergie cinétique est : E. = 3
TEYT

2
Ce qui permet d’exprimer 1’énergie totale de 1’¢lectron :m N
0




3. Insuffisance du modele :

Ce modele présente des inconvenients :

» La théorie ¢lectromagnétique exige que l'¢lectron rayonne
des ondes ¢lectromagnétiques, donc 1l va perdre de I'€énergie
et finirait par tomber sur le noyau.

 L'énergie lumineuse émise varie de fagon continue.

Ces deux conclusions sont en contradiction avec I'expérience.

Pour pallier aux incohérences du modele de Rutherford, Bohr a eu I’idée d’utiliser la
quantification de 1’énergie. Il admit que, pour orbite circulaire, soit stable, son rayon r
et la vitesse V de I’¢électron devait verifier la relation :

h
XVXr=nX—
m, r=nXo—
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II1. Mod¢le de Bohr:

Ce modele utilise la théorie des quanta, selon 1’échange d’énergie entre la maticre et le
rayonnement ne peut avoir lieu que par multiples entiers d’une quantité minimale d’énergie :
E = hv.

Compte tenu de cette théorie, Bohr a construit un modele mathématique qui repose sur trois
postulats :

1. Les postulats:

ler postulat (mécanique) : Les ¢lectrons ne peuvent se déplacer que sur des orbites
circulaires bien définies autour du noyau. Chacune de ces orbites correspond a des niveaux
d’énergie déterminés de 1’atome. Lors de son mouvement sur une orbite, 1’électron ne rayonne
pas et n’absorbe pas d’énergie.

L’énergie reste constante dans le temps. On dit qu’il est dans un état stationnaire.



2éme postulat (optique) : Le passage d’un niveau d’énergie stable a niveau d’énergie
supé€rieur se fait avec absorption d’énergie. Et le passage a un niveau d’€nergie inférieur se
fait avec dégagement d’énergie (€mission)

E_z - Ez, -
2 1 A | ;:'; \ ti | I;-" \ \
!i ! }1 | t E\ I' '
E, ~ E, — Absorption
E, — E; — Emission

L’énergie ne peut varier d’une facon continue, elle est quantifiée.

3éme postulat (cinétique) : Quantification du moment cinétique.

h
L=mXVXr=nx—
2T

Avec : n : Nombre entier positif et h constante de Planck (h=6,626x10-3* J.s).



2. Application a ’atome d’hydrogene:

Calcul du rayon r et de I’énergie ET en fonction de n :

h nh
mxxVxr=n— —"V-=
On a: 2T 2mmr
‘ 1 e? muv? e?
mV?2 = X — avec Fa = Fc — =

Amtey T r ATrEyT?

Z> n?h? 1 xi Z> nzhz_i Z> .

m = =
A?m?r?  4me, v mmr &

Rayon de Bohr: a, = 0,529 A°

-

h?e,

mme?

X n?

> | r=a,%xn?=0529 x n?

Or: Er = = ><e2
rrAT S 8mey T
me* 1
Donc: Er =

Le rayon r de ’orbite
ct 1'énergie totale d'un
clectron sont donc
discreéte ou quantifice.

1
~ gz 2 > > | Ep = —13,6 (eV) X =



a. Les niveaux d’énergie de I’atome d’hydrogéne:

* Pour n=1 (état fondamental : 1'€électron occupe l'orbite de rayon r, et d'énergie E,)
r, =5,29.10"" m= 0,529 A (1A =10"10m)
E,=-21,78.10"7j=-13,6 eV (1eV=1,6.10"7))

* Pour n=2 ( Premier ¢€tat excité )
r,=4r,=2,116 A et

4 E (eV)
-0,85
s , ., -1,51 ' o
* Pour n =3 ( Deuxieme état excité ) Niveaux excités
-3,40
r,=9r, =4,761 A
E,=-1,51eV
e Pourn=4 ( Troisieme état excité ) -13,6 Niveau fondamental
I.3 - 161’1 - 83464 A Quelques niveaux d'énergie de I'atome d’hydrogene

E3 — '0,85 CV
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3. Application aux hydrogénoides:

Hydrogeénoide= ion constitu¢ par un noyau avec Z protons et un €électron
Exemple

,He™: constitué de 2 protons et un électron
,Li%*: constitué de 3 protons et un électron.

Comme dans le cas de I’hydrogene (sauf le nombre de charges positives est Ze) on calcule :

Ze?
8megr

-Energie totale : Er = —

En tenant compte des postulats de Bohr on trouve :

s 4 e h?g, n2 n? | avec a, le rayon de la premiére orbite de
-Rayon de ’orbite quantifie¢ : |r = p— X ~ = Qo X ~ | hydrogene (a,= 0,529 A°)
. . me* 77 Z? E, Iénergie de 1’¢lect I id
—Energle totale quantlﬁee: Ep = = E; X — avec b, I'energie de 1 electron sur la préemiere

n2 | orbite de ’hydrogene (E1(H) =-13,6 eV)

—_ X -_
8g2h?  n?




IV. Spectre atomique d'émission:

1. Initiation a la spectroscopie atomique

Rayonnement ¢lectromagnétique est un flux de photons caractérisé par :

-Une vitesse de propagation ¢ (¢ =3 108m/s)
-Une fréquence v (nombre de vibration par seconde)
-Une longueur d’onde A (distance parcourue pendant une vibration)

L, : C
Ces grandeurs sont liés par la relation : v = 7

Longueur d'onde (en meétres)

10! 10" 10 10" 10 10 10! 10
Le spectre de I’ensemble . - . o | Unra . " | . i
. . dayons amma ayons - nrrarouge ICro-ondades ndes radio
des radiations peut se violet
présenter de la facon
suivante :
400 500 600 700 800nm

Spectre visible
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Théorie quantique:

Planck (1900), puis Einstein (1905) attribucrent a la lumicre une autre nature discontinue sous
forme de grains de lumicre: Photons. Ces photons correspondent a des paquets d’énergies
appelés quanta (unité quantum). L’énergie d’un quantum est donnée par la relation :

L’échange d’énergie avec la matiere se fait par absorption ou émission :

E=hv=hX—

Absorption : Lorsqu'un ¢électron passe d'un niveau n (orbite de rayon r,) a un niveau m (m>n) supérieur

(orbite de rayon r,,,), 1l absorbe une radiation de fréquence v;,_,.

Emission : Lorsqu'un ¢lectron passe d'un niveau m a un niveau n (m > n), il émet une radiation de

fréquence v,,_y,. $

Ermiy

E

Etats excités

S

A bsorption

Etat

fondamental

-0,85
-1,51

-3,40

-13,6

r

b E (eV)

A

3

v

excitation

desexcitation
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2. Analyse spectrale :

Spectre continu:

Un rayonnement peut comporter toutes
les fréquences dans un intervalle donné.
On dit qu’il présente un spectre continu
(lumicre solaire : arc-en-ciel)

N

I

=
A

Spectre continu

Spectre discontinu:

D’autres sources emettent des
rayonnements comportant des fréquences
bien précises. On dit que le rayonnement
possede un spectres discontinu est appelé
spectre de raies.

F
I

LIl
A

Spectre de raies

Spectre de raies (spectre d’émission) de
mercure Hg



3. Spectre d’émission de I’hydrogéne :

a. Etude expérimentale:

Pour observer le spectre d’émission d’hydrogene, on produit une décharge €lectrique dans un
tube contenant de 1’hydrogeéne gazeux. Les atomes excités émettent une lumiere. Si on fait
passer cette lumicre a travers un prisme, on obtient sa décomposition en une série de raies.

w
9]
w

< wavelength, A (nm)

GAS DISCHARGE TUBE
CONTAINING HYDROGEN

En 1885, J.J. Balmer montre que les quatre raies visibles dans le spectre de I’hydrogene

peuvent etre calculer par la formule de Balmer: 1

CmiT G .




b. Relation empirique de Ritz:

L’énergie de transition est la différence d’énergie entre 1’état excite E et I’état fondamental E |

On a la relation de Planck :

AE=E, —E,=hv=h x>

En outre la relati E me? 1

n outre la relation : = —

outre la relatio " 8e2hZ < 72
£ - me4X1
™ 8gZh?  m?

AE=E_ —E =hv=hc X~ =

1 me* 1 1

A 8e2h3c n? m?
1 1 1
On aura : o=7=Ry(z=73)

Formule de Ritz

me* 1 1

A 8glh?2 *n2 m?2
4
me |E1|
Onpose: Ry= =
P "7 8e2h3c he
Avec :

o nombre d’onde
Ry est la constante de Rydberg Ry=1,0972 107 m'!
N et m: entiers naturels positifs tel que m>n



¢. Notion de séries de raies:

Lyman

Série (n) 1 2 3 4 5
Une serie de raie correspond Série de Série de Série de Série de Série de
Nom
4 1’ensemble de toutes les Lyman Balmer Paschen Brackett Pfund
raies qui font revenir | Domaine uv Visible IR IR IR
I’¢lectron sur un niveau 97;102; 410; 434 | 1094 ;1282 2630
) A(nm) 7400
donné. 121 486 ; 656 1875 4050
m 2,3, .. 3,4, .. 4,5, .. 5,6, ... 6,7, ..
4 Energie Séries de raies y N
n
]
Al
. E . TVYWVYYYY | n—5
[ ] | '] VVVY V¥ WYY I |
| | |
.4 Bracket ==
| LWWTW Paschen .
‘ | I Balmer
VYVYWY VY WYY n=1
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4. Cas de ’hydrogénoide:

Un 10n hydrogénoide est un 1on avec Z protons (+Ze) et un seul €lectron (-¢). Il suffit de
remplacer dans toutes les relations précédentes le terme e? par Ze?.

. . . me* 7%
“énergie du niveau n : = — X E
- " 8s2h?2  n? f -
me* 7% -
5 7 . . . E i X MmIssion
L’énergie du niveaum : Lm 272 >
8eghs n
' En
1 me*Z* 1 1
AE=E —E =hv=hcX-=— —
m n €77 83 h? (n2 mz)
D . RyZ?( L
. o =—= R ———
onc: 1= Rl (5~
5. Energie d’ionisation:
bl L4 . 7 . _|_
C’est 1’énergie nécessaire pour amener H——H" + le-

Pélectron de son ctat fondamental vers AE=E_ —E_ = hv, avec E_, =0

, - . , o 36
Pinfinie. et v, : fréquence limite



6. Insuffisance du modele de Bohr

 Bien qu’il décrit les spectres d’émission de 1’atome d’hydrogéne et des
hydrogénoides, le modele de Bohr est 1napplicable aux atomes
poly¢lectroniques (dédoublement des raies).

U En plus les concepts de la mécanique classique (vitesse et position) ne sont pas

applicables a I’échelle microscopique d’ou la nécessite de trouver une nouvelle
mécanique :

Naissance de la mécanique Quantique (ondulatoire)
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Application

Les niveaux d’énergie de ’atome d’hydrogéne sont donnés par la relation : En = -—>0u 7 est un

nombre entier naturel non nul et 4 = 13,6 eV

1. Quelle est I’énergie d’ionisation de 1’atome d’hydrogene en eV ?

2. Un atome d’hydrogéne passe de I’un quelconque des états excites tels que n > 2,

a I’état n = 2. Au cours de chaque transition possible, une radiation est émise, I’ensemble des radiations
émises constituant la série de Balmer.

Montrez que la longueur d’onde A (en metres) de 1’'une quelconque des radiations de cette série peut

s’écrire sous la forme :

Explicitez Ry; en fonction de 4, & et c. Calculez Ry, dans le systéme international.
3. Déterminez a quelle transition correspond la radiation (Ha) de la série de Balmer de longueur

d’onde A, = 656 nm.



