Chapitre Ill: Modele quantique de I'atome

I. Notion sur la mécanique quantique

1. Dualité onde-corpuscule:
La lumicre est caractérisée par une onde (¢lectromagnétique) et par une particule (photon).

D’apres la théorie des quanta(développer par Planck en 1900). Dans cette théorie
I'énergie transportée par le rayonnement est quantifiée. Chaque «grain» de rayonnement
possede le quantum d'énergie E = hv.

En 1924, Louis de Broglie émet I'hypotheése d'une dualité onde-corpuscule. Autrement
dit, 1l affirme que toute maticre possede une onde associée. Cette dualité est exprimeée par
I’€quation suivante sous le nom d’«onde de De Broglie»

Caractere ondulatoire — 1 h h T Caractere corpusculaire

mv P

La masse m et la vitesse v est associee une onde de longueur d’onde 1



2. Principe d'incertitude d'Heisenberg

Il est impossible de définir avec précision a la fois la position et la vitesse d'une particule.
Cela se traduit par la relation :
Ax . Apx > h/2xn
AX : incertitude sur la position
Apx = mAv : incertitude sur la quantité de mouvement

Exemple : une bille de 1g se déplagant sur une droite. On donne Ax =1 um.
Calculer V en tenant compte de ’incertitude Heisenberg.

Réponse : ApxAx=h/2n— Ax=h/2n AX)  Apx=10">>m/s

Donc : Plus la précision sur la position est grande (Ax est minimale), plus ’incertitude
sur la quantit¢ de mouvement sera grande (Apx 1).
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3. Notion de la probabilité de présence
En mécanique classique (conception de Bohr), I'é¢tude du mouvement d'un électron consiste a
rechercher sa trajectoire avec précision, par contre en mécanique quantique on parle de la

probabilite de trouver I'¢électron en un certain point de I'espace.

Cette delocalisation dans 1'espace est donnée par une fonction des coordonnéees de 1'¢lectron
appelee fonction d'onde V.

La probabilité de présence est : dP = |¥(x,y,z)|*> dV

La fonction d'onde ¥ doit satisfaire une certaine condition de normalisation :

P=(dP = j W|2dV =1 Y : fonction d’onde

espace

On dit que la fonction d'onde est normeée.
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I1. Equation de schrodinger

Les fonctions d’onde ne sont pas déterminées expérimentalement. Elles ne peuvent qu’étre
calculées.

En 1926, Schrodinger a montré que la fonction d'onde et I'énergie E sont solution d’une
¢quation aux derivées partielles du second ordre.

: masse de I’¢lectron
: énergie potentielle de 1’¢lectron
: énergie totale de 1'électron, appelée valeur propre

: fonction d'onde appelée fonction propre
52 52 52 .
=5z 577 t 5,z est Laplacien

L'équation de Schrodinger s'écrit :
B2
— A+V
S

Cette équation peut se mettre sous la forme: HY = EY

Y =FE¥

B> €m <3

E: L’énergie de ’électron

h2
— A+ V| = H:Opérateur Hamiltonien
8m*m



1. Résolution de I’équation de Schrodinger :

L’¢équation de Schrodinger ne peut €tre résolue que pour les systemes a un seul é€lectron.
Lorsqu’il y a plusieurs €lectrons, on doit alors faire appel a des approximations.

Dans I’équation de Schrodinger, W est une fonction de coordonnées cartésiennes (X, y, z),
mais on represente habituellement les solutions en coordonnées sphériques (r, 8, @).
X =rsin O cos ¢
y =r sin Osin ¢
Z=rcos0 >

Dans ces conditions, I’expression d’une fonction d’onde
Y(r, 8, @) peut étre mise sous la forme de produits de

deux termes indépendants.

Fr6,0) =R Do)

Fonction radiale/' Fonction angulaire
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L’expression mathématique de la fonction d’onde Y(r, 0 ,p) solution de I’équation de
scrodinger pour 1’énergie E est paramétrée par 3 nombres quantiques: n, 1 et m.

la fonction d’onde ¥ (1, 0, @) s’écrit sous la forme de :
lIJn,l,m (l', 0 9(P) = Rn,l (l') . ®l,m (9) . (Dm ((P)

R, (r) fonction radiale dépend des nombres n et/ ) / '\, .
Partie radiale Partie angulaire

(indique le rayon) (indique la forme)

©; ., (0) fonction de site dépend des nombres / etm

@, (¢) fonction azimutale dépend du nombre m

On note cette fonction d’onde W, ,, qu’on appelle aussi Orbitale atomique OA ( est définit
comme étant une région de ’espace ou 1'électron a la plus grande probabilité d’existence).

2. Les nombres quantiques:

[’¢tat d’un électron dans un atome est défini par les valeurs de 4 nombres quantiques: n, I, m
et s. C a d les valeurs de ces quatres nombres “identifient” un €lectron dans un atome.



a. Le nombres quantique principale n, avec n=1, 2, 3, ...

C’est le nombre quantique principal, noté n, qui détermine le niveau principal d’énergie E_ de
I’atome et définit les couches énergétiques. C'est un entier strictement positif (donc non nul).

Les ¢€lectrons se déplacent sur des couches ¢électroniques, caractérisées
par leur nombre quantique principal n (n = 1,2,3,...0).

Valeur de n 1 2 3 4

Couches K L M

Un niveau n peut contenir jusqu’a 2n? électrons :

* Pour le niveau n=1, le nombre maximum d’électrons est de 2
* Pour le niveau n=2, le nombre maximum d’électrons est de &
* Pour le niveau n=3, le nombre maximum d’¢électrons est de 18
Et ainsi de suite, toujours en suivant la méme regle. ..

Note: n intervient uniquement dans la partie radiale, 1l nous renseigne sur le volume effectif

de I’orbitale atomique mais 1l ne donne pas sa forme. N



b. Le nombre quantique secondaire (azimutal) /, avec / = 0, 1...., n-1

Chaque couche se subdivise en une ou plusieurs sous-couches, dont la forme est caractérisée par le
nombre quantique secondaire /.
[ = entier positif, strictement plus petit que n,telque : 0 </<n -1

» [ =0 : sous-couche de type s

« I =1 : sous-couche de type p | _Valeurdel 0 1 2 3

[ =2 : sous-couche de type d | Sous-couches s P d f

Le nombre maximum d’¢lectron qui peut contenir une sous couche est 2(2/+1)

Note: Comme / intervient dans la partie radiale et angulaire de I’O.A., il donne la forme générale de
I’O.A.

c. Le nombre quantique magnétique m, avec m € [-[, +l ]

Le nombre quantique magnétique (ou tertiaire), note m, est un entier relatif compris entre -/ et
+I. Ce nombre décrit I’orientation de I’¢lectron dans le champ magnétique des autres charges.

Autrement dit, une sous-couche est formée de une ou plusieurs orbitales, caractérisées chacune
par le nombre quantique magnétique m.
=l <m <+l 46



On peut associer a chaque orbitale une case quantique :

Type s
m=0
Une case quantique
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d. Le 4°™¢ nombre quantique: le spin s

L’¢lectron est toujours en rotation autour de lui-méme, ce mouvement est
dit de spin, cette rotation peut avoir lieu dans deux sens oppose€s,
I’énergie associée a ce mouvement est quantifice.

A ces deux rotations sont associées respectivement les deux valeurs :
s=+1/2 fleche en haut : (1) et s=-1/2 fleche en bas (|).

3. Etat de I’électron :

L’¢état d’¢lectron est définit par les quartes nombres quantique (n, /, m et s).

m

orbitales —a—
n=l|l|=0 <1 ‘orbitale m’ = 1 N p=l|+*K=2
N2 11=1 e 143 = 4 n=2| » L=8
n=3 || z2les 14345 = g |n=3 - M:=18
n=4| || =3 e 1434547 = 16 Avec le spin | , - 4 - N :=32
NZ5| |24 «» 143454749 =25 I\\_ nz _ 2“2 n=5| - Q=50
NZ6| |25 «— 143454749411 = 36 d C8 == n=6| —»
NZ7 126 < 1+3+45+749+11+13 = 49 nz7| s
NZ8| |27 o 143+5+4749+11+13+15 = 64 n=8| —»
NZ9 | |28 4 143+454749+11+13+15+17 = B1 n=]
N=100 | 29 «» 14345+7+49+11+13+15+17+19 =100 _~ n=10 —» 48




4. Le diagramme des niveaux d’énergie d’un atome:

L’énergie de ’atome d’hydrogéne ne dépend que de n et est inversement proportionnelle a n?.

L’¢état du systéme est déterminé par la donnée du triplet n, /, m. A un niveau donne n, correspondent
n valeurs de /, et a chaque valeur de €, correspondent 2 / +1 valeurs de m. Le nombre de triplets n, /,
m est égal a n?. A ce niveau n sont associes n? états du systéme, de méme énergie.

Atome d’hydrogene Autre atome
1 Energie Energie
n=6 A
n=5 :: 4p
_ 4s 4p 4d —_
n=4 =4 af 3d
e 1 3s 3p 3d —— e
n=o> L 2s 2p 3p
n=1 —— 1i o _35
2p
2s
1s
Application

En utilisant les relations entre les trois nombres quantiques n, / et m, déterminer le
nombre d’orbitales dans les trois premiers niveaux d’eénergie de 1’atome d’hydrogene.



S. Les orbitales atomiques

a. L’orbitale atomique s (/=0)

Les orbitales s sont caractérisées par I =0 et m = 0= orbitale s

Toutes les orbitales s (ns) ; sont de symétrie sphérique car la probabilit¢ de présence de
I'électron varient de la méme facon dans toutes les directions autour du noyau.

n=1=> =0 => m=0 => \I’I,O,O
n=2 => I=0 => m=0 => ¥,
n=3 => l=0 =>> m=0 => \I’3,0,0

b. L’orbitale atomique p (/=1)

. Tls
A O
: Vs

Pour/=1=>m=-1,00ul = 3 orbitales p

On parle des orbitales p, , p, et p, ayant la méme forme, mais

X

chacune est allongée sur une des trois axes perpendiculaires.

Une orbitale p possede un "plan nodal", dans lequel la
probabilité de trouver 1I'¢lectron est nulle. Ce plan passe par le

noyau.
m=1=>%¥,,,

n=2 I=1=>| m=-1=>%,,,
m=0 => TZ,I,O
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c. L’orbitale atomique d (/=2)

Sil=2=>m=-2;-1;0;1;2= 5orbitales d (dy, ; dyy ; d,? et dy>.\/*

m=-2=>¥;, ,
n=3 [F2=>|m=1=>Y;, ,
m=0=>%;,,
m=1=>%¥;,,

m=2 => T3,2,2

dXZ
d. L’orbitale atomique f (/=3)
Sil=3>m=-3;-2;-1;0;1;2;3= 7 orbitales f

2

Sxz? - xr? 2% - zy? xXyz Syz? - yr? 3 - 3xy



III. Configuration électronique:

Les niveaux d'énergie sont notés n/ avec la valeur de / correspondante au niveaux :

ns, np, nd, nf.

Doublet(n,/) |(1,0) |(20) |31 G0 |G G2

Niveau Is 2s 2p 3s 3p 3d

La configuration ¢lectronique d'un atome (ou d'un systéme) polyelectronique, dans un état
donné, est la description de la répartition des ¢lectrons dans les différentes orbitales
atomiques (ou niveaux d'énergie) 1s, 2s, 2p, etc.

Le nombre d'électrons présents dans chaque sous-niveau est not¢ sous forme d'exposant.

Le remplissage des orbitales atomiques doit impérativement respecter les regles suivantes:

O Le principe d’exclusion de Pauli
O La régle de Hund
O La reégle de KLECHKOWSKI



1. Le principe d’exclusion de Pauli (1925)

«Dans un atome polyélectronique, deux électrons ne peuvent pas avoir leurs 4 nombres
quantiques identiques, ils different au moins par leur nombre quantique de spin».

S=+1/2 (1) ou S=-1/2 (])
Conséquences de ce principe :

¢ Une orbitale atomique ne peut contenir au plus que deux électrons, qui different alors par
leur nombre de spin.

“* Si deux électrons ont le méme nombre de spin, ils ne peuvent pas occuper une mé
b
me orbitale atomique.

% La couche n est remplie avec 2n? au total.

Sous-couches S p d f
Le nombre
maximal d’électron 2 6 10 14

que peut contenir



2. Laregle de Hund

« Lorsque les ¢électrons peuplent les orbitales atomiques d’un niveau d’énergie
dégénéré, la stabilité maximale est atteinte en placant
le maximum d’électrons seuls dans chaque orbitale et dans le méme état de spin »

La stabilité augmente quand la multiplicité de spin est maximale : M=2S+1 ; S=>s ; s=+1/2

« Les ¢lectrons tendent a rester celibataires , cad, méme état de spin (mé€me valeur de s) ».

M=2 (1/2+1/2-1/2) +1=2 | 1| |1 Exemples :
M=2 1/2+12412) +1=4 | 1 |1 |1 N [ 1l ! ‘ T
Is 2s 2p
La configuration stable est : 1 1 T N 1 l T l T l 1 T

1s 2s 2p



3. Laregle de KLECHKOWSKI

L’occupation des orbitales atomiques se fait suivant I’ordre croissant de la somme des deux
nombres quantiques n et /.

S1 pour deux orbitales atomiques la valeur de n + / est la méme, ’orbitale qui a la plus petite
valeur de n se remplit la premicre

¥ 1 (n+2) Exemple

% 2 é_}3 O @ 1s? 282 2p*

3s 3p 3d 34 s oF : 152 25% 2p°

45 Ap 44 4f 4 “%/76 7 1Na: 1s? 2s? 2p° 3s!

55 5p 5d 5f ... 5 %jy 8 ... 3V i 182 282 2p° 352 3pb 452 3d3
65 6p 6d of ... 6 u® 7 %/ 9 ... ,cFe 1 182 282 2p° 352 3p® 452 3d°

L’ordre de remplissage des sous couches ou I’écriture simplifiéce de la configuration
clectronique est le suivant :

1s2s2p3s3p4s3d4p Ss4d Sp 6s 4f5d 6p ......... 55



Exceptions a la régle de KLECHKOWSKI :

On note deux exceptions, a la régle de Klechkowski, le chrome (,,Cr) et le cuivre (,,Cu).
Nous rajouterons le cas particulier de l'or (,0Au), de l'argent (,,Ag) et du molybdene (,,Mo).

Atome Configuration électronique Ecriture abrégée
,4Cr 152 252 2p® 352 3p® 3d° 4s? [Ar] 4s13d°

,oCU 152 252 2p® 352 3p® 4s13d10 [Ar] 4s13d10
1,Mo 152 252 2p® 352 3p® 4s23d10 4pb 55t 4d° [Kr] 5st4d>

17Ag 152 252 2p® 352 3p® 452 3d10 4pb 551 4d10 [Kr] 55t 4d10
26AU 152 252 2p® 352 3p® 452 3d10 4pb 552 4d10 5pb 4f14 sl 5410 [Xe] 6st5d10

On devrait avoir 4s? 3d* pour le Chrome mais les niveaux 3d et 4s a moitie remplis sont plus
stables que la configuration 4s?3d*. De méme, pour le Cuivre, on devrait avoir 4s?>3d° mais

'atome est plus stable avec 3d rempli entierement qu'avec 4s rempli entierement.




4. Couche de valence (ou externe) d’un atome

On appelle couche de valence ou couche externe la derniere couche remplie, les autres
¢lectrons €tant sur des couches internes (les ¢lectrons de cceur).

Ce sont ces seuls ¢lectrons de valence qui sont responsables de propriétés chimiques de

I’¢lément et ce sont eux qui sont donc mis en jeu dans 1’établissement des liaisons
chimiques.

6C 1| 1s2|| 252 2p2

Orbitale(s) de coeur /

3 électrons de coeur Orbitales de valence = électrons de valence

16S 1 182282 2p® 3s? 3p* ; Nbre d’électrons de valence = 6

17CL 2 1s? 282 2p® 3s? 3p° ; Nbre d’¢lectrons de valence = 7
1gAT 1 182 252 2p° 3s? 3p® ; Nbre d’¢lectrons de valence = 8
,oCa 1 1s? 25?2 2pb 352 3pb 4s% ; Nbre d’¢électrons de valence = 2

51Sc @ 182 282 2p® 352 3p% 452 3d! ; Nbre d’électrons de valence = 3 v



Cas des ions

Soit X I’¢lément de numero atomique Z.

Cation XP*: on remplit les OA en respectant les mémes regles pour y placer (Z-p) €lectrons.
Anion X9 : on remplit les OA en respectant les mémes regles pour y placer (Z+q) €lectrons.

N0

1657

17Cl:

10K":

,oCa?t:

2021

»sFer" :

Remarque pour la couche de valence «ns (n-1)d ou ns (n-2)f» : I’ionisation s’accompagne
du depart des ¢électrons ns et non pas les ¢lectrons de la sous-couche (n-1)d ou (n-2)f parce que
les ¢lectrons de ’OA ns se trouve en périphérie (a I’extérieur).



