Extrait de Hilll: La structure de 'atome

La stoechiométrie

Le modéle atomique, dit «pain aux raisins », de Thomson

Thomson ne savait pas exactement de quelle facon la charge positive est distribuée dans
un atome. C'est pourquoi il étudia le cas le plus facile & déerire du point de vue
mathématique. Il €labora un modeéle dans lequel la charge positive est distribuée
uniformément dans une sphere, et les électrons sont insérés dans la sphére de maniere que
leur attraction pour les charges positives contrebalance exactement leur répulsion
mutuelle. Cette structure évoque un pain aux raisins, ol les raising représentent les
électrons «figés » et la mie du pain, ’ensemble des charges positives.

Concernant I'atome d’hydrogéne, Thomson émit I'hypothése qu’un électron occupe
exactement le centre de la sphére. Dans le cas d’un atome renfermant deux électrons
(I’hélium), ces derniers seraient situés sur une droite passant par le centre, chaque électron
se trouvant a mi-distance entre le centre et la surface de la sphere (figure 4.4). Thomson
analysa de la méme fagon les atomes ayant jusqu’a 100 électrons.

Charge positive distribuée uniformément

Ion d'hélium, Het lon ¢’hélium, He2*

Atome d’hélium, He

Le modele atomique nucléaire de Rutherford

Ernest Rutherford fut I'un des pionniers de I’étude de la radioactivité, ce phénoméne par
lequel des atomes lourds et instables émettent un rayonnement lorsqu’ils se désintegrent.
11 découvrit que certains rayons, qu’on appelle particules alp/ia (or), sont identiques & des
atomes d’hélium doublement ionisés, He™. Nous allons maintenant décrire de quelle
fagon Rutherford utilisa les particules ¢ pour analyser la structure de la matitre.

Le modele atomique de Thomson prédit que la plus grande portion d’un faisceau de
particules o traverse des atomes sans étre déviée. Cependant, Rutherford s’attendait 2 ce
que toute particule ¢ chargée positivement qui s"approcherait d’un électron serait plus ou
moins déviée. 1l espérait obtenir des informations sur la distribution des électrons dans
un atome en mesurant la déviation de ces particules.

Rutherford confia 4 son assistant, Hans Geiger, et & un étudiant du baccalauréat,
Ernest Marsden, le soin de réaliser I’ expérience représentée dans la figure 4.5. Lorsqu’ils
bombarderent des feuilles de métal (en or, en argent, en platine, etc.) trés minces 4 1'aide
de particules o, les deux expérimentaleurs constatérent que la majorité des particules
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<« Figure 4.4

Le modéle atomique,
dit « pain aux raisins»,
deThomson

Le modele d'un atome d’hélium de
Thomson est un gros nuage sphérique
renfermant deux charges positives
unitaires. Les deux électrons sont
situés sur une droite qui passe par le
centre du nuage. La perte d'un élec-
tron donne un ion He™, dans lequel
I"électron se trouve au centre du nuage.
La perte du second électron donne un
ion He™, constitué entizgrement d’un
nuage de charges positives.
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On raconte qu’Ernest Rutherford
(1871-1937) récoltait des pommes de
terre sur la ferme de son pére, en
Nouvelle-Zélande, lorsqu’il apprit
qu'il avait obtenu une bourse
d’¢tudes lui permettant de travailler
avec J. J. Thomson & Cambridge. 11
aurait dit, en laissant tomber sa
béche: «C'est la derniére fois que
jrarrache des pommes de terre. » Bien
qu'il ait été physicien, Rutherford
recut le prix Nobel de chimie, en
1908, pour ses lravaux innovateurs
sur la radioactivité.



C'est aussi incrovable que de tirer
un obus de 40 cm dans un mouchoir
de papier, et de le voir rebondir

vers §oi.
Ernest Rutherford
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A Figure 4.5

Dispersion de particules alpha (¢) par une mince feuille de métal

(a) Les observations: (1} La plupart des particules o traversent la feuille sans &tre déviées: (2) quelques
particules o sont Iégérement défléchies en pénétrant dans la feuille; (3) environ une particule sur 20 000
subit une déviation importante ; (4) & peu prés le méme nombre de particules ne pénétre pas dans la feuille,
mais est réfléchi vers la source. (b) L'interprétation de Rutherford: En supposant que les atomes de la
fenille ont un noyau dense, chargé positivement, et que des électrons légers se trouvent & extérieur du
noyau, on peut expliquer que: (1) une particule ¢ traverse un atome sans étre déviée (ce qui est le cas de
la majorité des particules); (2) une particule ¢z qui passe a proximité d’un électron est légerement dévide ;
(3) une particule ¢ qui passe & proximité du noyau subit une forle déviation; (4) une particule o est
réfléchie vers la source lorsqu’elle se dirige vers le noyau.

n’étaient pas déviées, ou alors trés peu, en traversant la feuille. Rutherford s’attendait
exactement a ce résultat. Cependant, il fut trés étonné d’apprendre que quelques particules
subissaient une forte déviation et que, de temps a autre, une particule ¢ revenait
directement vers la source du faisceau.

Le modele de Thomson, selon lequel la charge positive est distribuée uniformément
dans un atome, n’explique pas les résultats des expériences de bombardements avec des
particules ¢, congues par Rutherford. Ce dernier en vint a la conclusion que toute la charge
positive d’un atome est concentrée au centre de celui-ci, dans une infime partie de 1’ atome
appelée noyau. Lorsqu’une particule o chargée positivement s'approche d’un noyau
portant lui aussi une charge positive, le noyau la repousse fortement, d’ol I’ampleur de
la déviation observée. Btant donné que seulement quelques particules o avaient été dévides
dans les expériences qu’il avait congues, Rutherford en conclut que le noyau ne représente
qu’une infime fraction de 1’espace occupé par un atome. La majorité des particules o ont

poursuivi leur trajectoire sans étre déviées parce que, a 'exception du minuscule noyau
et d’un petit nombre d’électrons autour de celui-ci, I'espace occupé par un atome est vide.



4.3 | Les protons et les neutrons

Les expériences qui ont mené a la conception nucléaire de I’atome ont de plus fourni des
données qui ont pu servir i déterminer le nombre de charges positives du noyau.
Rutherford pensait que ces charges étaient portées par des particules appelées profons, que
la charge du proton était I'unité fondamentale de charge positive et que le noyau d’un
atome d’hydrogéne était constitué d’un unique proton. Des expériences, réalisées quelques
années aprés celles de Rutherford, ont démontré que le physicien avait vu juste.
Ces expériences ont permis d’arracher des protons aux noyaux de divers atomes et de les
comparer avec des noyaux d’atomes d’hydrogéne ; on a ainsi constaté qu’il s agissait de
particules identiques.

Au début du Xx° siécle, les scientifiques utilisaient couramment la notion de numéro
atomigite, mais apparemment sans trop savoir sur quelles bases elle reposait. Ils
considéraient le numéro atomique simplement comme une indication de la place qu’un
élément occupe dans la classification en ordre croissant des masses atomiques : I’hydrogéne
vient en premier, I'hélium au deuxiéme rang, etc. Cependant, des expériences réalisées en
1914, et que nous décrirons dans le prochain chapitre, ont démontré que le numéro
atomigue d’un élément est égal au nombre d'unités de charge positive du noyau. Lorsqu’on
a découvert que ce sont les protons qui portent la charge positive du noyau, on a montré
par le fait méme que le numeéro atomique d’un élément est égal au nombre de protons que
possede le noyau.

Si tous les protons ont la méme masse, alors le nombre de protons d’un ateme n’est
pas assez grand pour expliquer la masse totale de I’atome (sauf dans le cas de "hydro-
géne). Les électrons sont tellement Iégers qu'ils ne contribuent pas de facon importante
a cette valeur. A quoi faut-il donc attribuer le reste de la masse de ’atome ? On a émis
I'hypothese que le noyau atomique contient également des particules dont la masse est
A peu prés identique A celle du proton, mais qui ne portent pas de charge électrigue.
James Chadwick a découvert des particules de ce type, en 1932, dans des rayons produits
par le bombardement d’atomes de béryllium avec des particules . On a démontré que
les particules découvertes par Chadwick, et qu’on a appelées neutrons, ont effectivement
une masse voisine de celle des protons et qu’elles ne sont pas chargées.

4.6 : Les photons: des quanta d’énergie

A la fin du X1x° sidcle, certains scientifiques pensaient que la physique classique permettait
de répondre i toutes les questions, mais d’autres ¢taient troublés par le fait qu’elle
semblait incapable d’expliquer certains phénomeénes naturels fondamentaux, dont
I'existence des spectres de raies. Nous allons examiner maintenant un autre phénomene
que la physique classique paraissait impuissante A expliquer.

Tout solide émet un rayonnement €lectromagnétique, quelle que soit sa température,
mais il s’agit, dans la majorité des cas, de rayons infrarouges (non visibles a I'ceil nu).
Par exemple, la surface de la Terre émet des rayons infrarouges qui sont emprisonnés par
le CO, et & autres gaz atmosphériques, créant I"effet de serre.

A haute température, les solides émettent un rayonnement gue I'on peut généralement
voir, ¢’est-i-dire que la longueur d’onde des rayons €mis se situe dans la région du
visible. Par exemple, & environ 750 °C, un solide émet une grande quantité de lumiére
rouge (comme un tisonnier chauffé au rouge). Si on €iéve encore davantage la température,
des rayons appartenant aux régions jaune et bleue du spectre se mélent & la lumiére rouge
et, si la température atteint 1200 °C, le solide émet une lueur blanche (d’oui I’ expression
«chauffé & blanc»). Le rayonnement qui dépend uniquement de la température d’un
solide, et non de sa composition, est appelé « rayonnement de corps noir ». Il existe denc
une différence importante entre ce type de rayonnement et la lumiére émise par des
alomes gazeux 2 I'état excité, Le spectre de rates des alomes gazeux dépend en effet de
la nature des éléments mis en présence.

% .
Lhypothése quantique de Planck

Selon la physique classique, les atomes d”un solide vibrent par rapport  des points fixes,
et Pintensité de la vibration augmente avec la température. Le rayonnement de corps noir
résulte simplement de 1a libération, sous forme de rayonnement électromagnétique, d’une

(a) Une lampe & vapeur de sodium

(b) Une émission de sodium
sous la flamme

A Figure 414
Spectre d'émission du sodium



partic de I'énergic d’un systeme d’atomes en vibration. Une hypothése de la physique
classique fournit une explication satisfaisante de la relation existant entre la quantité
d’énergie émise et la fréquence, lorsque celle-ci est élevée (c'est-i-dire lorsque la longueur
d’onde est petite). Une autre hypothése fournit une explication satisfaisante dans les cas
ol la fréquence est faible (c’est-a-dire lorsque la longueur d’onde est grande).

En latin, les mots qui se terminent ;,  BEn 1900, Max Planck établit une relation entre 1'énergie et la fréquence du
en -um, au singulier, se terminent | rayonnement émis par les corps noirs, relation applicable quelle que soit la fréquence.
en -a, au pluriel. On parle d’un | Cependant, pour y arriver, il dut définir une constante fondamentale, notée - Comme il
HUanEARIeb A, || n’arrivait pas & justifier la présence de cette constante au moyen de la physique classique,
|| i n’eut d’autre choix que de formuler une hypothése révelutionnaire. 11 supposa que les
|| atomes en vibration d'un solide chauffé absorbent ou émettent de 1'énergie électro-
I magnétique, mais uniquement en quantités discrétes. La plus petite quantité qu’un atome

Quantum | i 2 5 o i
|peut absorber ou émettre est appelée quantum, et elle est donnée par I’équation

[ i ,
ie qu'un

hv.

La plus petite quantité d'énerg

| atome peut absorber ou émeltre

Equation de Planck
E=hv (4.5)

fFastantealc Rlangh (i La constante ki, appelée aujourd’hui constante de Planck, est définie par

Constante, égale & 6,626 % 1077 1.5, reliant 5
ie d'un photon el sa fréquence: h = 0,620 x 10 IT.s

L’hypothése quantique de Planck stipule que I’énergie d’un rayonnement est absorbée
ou émise uniquement par quanta ou par muitiples entiers d’un quantum. Autrement dit,
toute variation de I’énergie est égale 4 I'une des valeurs 2v, 2 v, 3 hv, etc.; elle ne peul
pas &tre égale, par exemple, & 1,5 ivou a 3,06 iv. Selon la physique classique, la quantité
d’énergie qu’un systéme peut acquérir ou perdre n’est soumise a aucune contrainte:
I’énergie varie de fagon continue. Par contre, dans la théorie quantique, toute variation
de I’énergie est une quantité discréte: I’énergie varie de fagon discontinne. On peut
considérer la quantification de I’énergie comme une «atomisation » de cette grandeur. La
constante de Planck, #, est une quantité extrémement petite, ce qui signifie que les quanta
d’énergie sont eux aussi trés petits. Par conséquent, la quantification de 1'énergie est
particulierement importante a 1'échelle microscopique, ol les quantités d’ énergie étudiées
sont minuscules. Des situations de la vie quotidienne font intervenir des grandeurs
«quantifiées». Par exemple, certains distributeurs automatiques n’acceptent que des
pitces de 0,055, de 0,10%, de 0,25% ou de 1 $. Le prix des articles vendus doit donc &tre
un multiple de 0,05%: ainsi, un article peut codter 0,55 §, mais pas 0,57 $.

Les contemporains de Planck, et Planck lui-méme, avaient de la difficulté & accepter
la théorie quantique, qui leur paraissait trés étrange. Albert Einstein et Niels Bohr ont
| provoqué un revirement de la situation en appliquant avec succes la théorie de Planck &
divers domaines ot la physique classique ne donnait pas de résultats satisfaisants. Planck
regut le prix Nobel de physique en 1918 pour avoir medifié a jamais la fagon dont les
scientifiques voient le monde.

Leffet photoélectrique: Einstein et les photons

En 1905, Albert Einstein généralisa la théorie quantique de Planck, dont il se servit
pour expliquer le phénoméne appelé effer photoélectrigue. Lorsqu’un faisceau de lumiére
(d’ou le préfixe photo -) frappe certaines surfaces, et en particulier certains métaux, des
électrons contenus dans le métal sont éjectés, et un faisceau d’électrons se produit (d’oi
la terminaison - électrique).

La physique classique n’explique pas I'effet photoélectrique. Selon cette théorie, au
moment ol les électrons quittent la surface d'une substance, leur énergie cinétique devrait

dépendre de I'intensité, ou de la brillance, de la lumiére, mais il n’en est rien. L'énergie
cinétique des électrons dépend plutdt de la fiéguence (la couleur) de la lumitre
(figure 4.15). Une faible lumigre bleue produit des photoélectrons dont I’énergie est plus
grande que celle des photoélectrons produits par une lumigre rouge intense. En outre, si
la fréquence de la lumiére est inférieure & une valeur donnée, appelée seuil de fréquence,
on n’observe aucun effet photoélectrique.



Einstein interpréta comme suit la quantification du rayonnement électromagnétique
de Planck. 1! supposa que 1’énergie électromagnétique existe sous la forme de petites R
entités individuelles appelées photons, I"énergie d’un photon étant égale au quantum —
d’énergie de Planck. Ainsi, dans le cas d’un faisceau lumineux de fréquence v, B U ETEn e bmag g

gale au quantum de Planck: énergi

Energie d’un photon = E = Av photon = £= hv

Einstein expliqua I'effet photoélectrique comme suit: en frappant les alomes de la
surface d’un échantillon de métal, les photons d'nn faisceau lumineux transmettent leur
énergic i des électrons de ces atomes. Les électrons excités échappent & Iattraction que
les noyaux des atomes exercent sur eux, et ils quittent la surface métallique. Pour que cela
se produise, il faut que I’énergie des photons dépasse une valeur minimale, qui correspond
au seuil de fréquence. Si I’énergie des photons est supérieure i la valeur minimale, I"exces
d’énergie se transforme en énergie cinétique des électrons éjectés. Cependant, un grand
nombre de collisions entre des photons peu énergétiques et les atomes de la surface
métalligue ne permet pas aux électrons de quitter cette surface: un seul photon doit
transmettre suffisamment d’énergie 4 un unique électron.

UV : ultraviolel
vi: violet

b: bleu

ve: vert

j: jaune

0 orange

7 rouge

IR : infrarouge

B

Prisme en quartz

Fente

Source lumineuse Potassium

AFigure 4.15 Effet photoélectrique et fréquence de la lumiére

Un faisceau de lumiére blanche se disperse en ses composantes de longueurs d’onde différentes
en passant & travers un prisme de quartz, puis il frappe un échantillon de métal (dans le cas présent,
du potassium). La lumiére ayant la plus hawte fréquence (constituée de rayons violets
et ultraviolets) produit les photoélectrons les plus énergétiques (les fleches les plus longues);
la lumigre ayant la plus basse fréquence (par exemple les rayons orangés) produit les
photaélectrons les moins énergétiques (les flaches les plus courtes). Quelle que soit son intensité
(ou sa brillance), un rayon lumineux dont la fréquence est inférieure 2 4,23 X 10" 57" (ce qui
correspond i une longuenr d’onde de 710 nm) ne produit pas d’eflet photoélectrique dans le
cas du potassium.

Dans certaines applications de 1'effet photoélectrique, on fait passer un faisceau de
lumigre par une petite ouverture, de maniére que ce faisceau frappe une piéce de métal
d’une cellule photoélectrique. Le métal céde une partie de ses électrons, ce qui produit
un courant électrique. Si une personne s’interpose entre la source lumineuse et la cellule,
le courant électrique est interrompu, et un interrupteur déclenche I’ouverture d’une porte
ou une alarme sonore. Dans le cas de certains détecteurs de fumée, ¢’est la fumée qui
empéche la transmission de la lumigre a la cellule photoélectrique.

Pour mettre en évidence le fait que £ = Av représente 1’énergie d’un seul photon
d’un faisceau lumineux, on exprime la constante de Planck sous la forme # = 6,626
x 107* J . s/photon. Nous allons voir, dans 1'exemple 4.3, que 1'énergie d’un photon est
extrémement faible. Par contre, la quantité d’énergie associée & une mole de photons est
comparable  la variation d’énergie qui se produit au cours d"une réaction chimique. Dans
I’exemple 4.4, nous allons voir que 1'énergie d’une mole de photens est égale au quantum
de Planck multiplié par le nombre d’ Avogadro.

E = N, (photons/mol) x k (J - s/photon) x v(s') (4.6)

C’est la conception classique des ondes électromagnétiques qui est encore la plus
appropriée pour décrire certains phénomenes dans lesquels intervient la lumigre; dans
d’autres cas, il faut faire appel aux notions de quantum et de photon. Si on considére le
photon comime une «particule» de lumiére, alors la lumiére est & la fois de nature
ondulatoire et de nature corpusculaire. Cette dualité joue un réle important relativement
& des concepts que nous étudierons plus loin dans le présent chapitre.



La conception quantique

de la structure de I'atome

D’ aprés les lois de la physique classique auxquelles se conforme le modele de Thomson,
dit « pain aux raisins », les électrons chargés négativement sont immobiles parce qu’ils sont
immergés dans un nuage de charges positives. Par contre, selon le modele nucléaire de
Rutherford, les électrons ne sont pas immobiles: ils sont en mouvement pour échapper &
Iattraction de la charge positive concentrée dans le noyau, qui est minuscule. Ainsi, le
mouvement des électrons s’accompagnerait 4’ une émission continue de lumiére. Au fur
et & mesure qu’ils perdraient de 1'énergie sous forme de lumiere, les électrons se
rapprocheraient de plus en plus du noyau en suivant une trajectoire hélicoidale, et ils
finiraient par s’écraser sur le noyau (figure 4.16). Si tel était le cas, les atomes seraient
instables. La physique classique ne fournit pas d’explication acceptable a propos de la
structure atomique ni, comme nous 1’avons vu, du spectre d’émission, du rayonnement
de corps noir et de I’effet photoélectrique. Seule la théorie quantique réussit a expliquer

A Figure 4.16

Modéle non valable

d= I'atome d'hydrogéne
:ores la physique classique, les
—ons tournent autour du noyau en
=—ant de la lumiére. Si ¢’était le

ces phénomenes de fagon satisfaisante.
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< perdrajent continuellement de
=== de sorte qu'ils se rappro-
t de plus en plus du noyau,
e trajectoire  hélicoidale,
“Zeraser sur celui-ci.

En s’appuyant sur les travaux de Planck et d’Einstein, Bohr supposa que le moment
cinétique, une propriété des élcctrons, est quantifié, c’est-d-dire qu’il ne peut prendre que
des valeurs bien définies. A I’aide de cette hypothese fondamentale et de la physique
classique, Bohr réussit & déterminer d’autres propriétés des électrons. 11 découvrit
notamment que "énergie d’un électron (E,} est, elle aussi, quantifiée. Chacune des valeurs
E,, Es, Es, ... est appelée niveau d’énergie de 'atome, et les valeurs permises sont
données par I’équation

(4.7)

oil n est un enfier (=1, 2, 3, ... ), et B est une constante dépendant de la constante de
Planck ainsi que de la masse et de la charge de I’électron: B=2,179 % 10718 J. L énergie
E, est nulle lorsque 1'électron se trouve 4 une distance infiniment grande du noyau. La
constante B est affectée du signe moins puisque, par définition, I'énergie associée a une
force d’attraction prend une valeur négative.

Le postulat suivant est un élément particuliérement important de la théorie de Bohr:
tant qu’un électron demeure & un niveau donné d’énergie, il ne peut pas émettre d’énergie
sous forme de rayonnement électromagnétique. En vertu de ce principe, un électron
appartenant & un atome d’hydrogéne ne s’ écrase pas sur le noyau en suivant une trajectoire
hélicoidale. Bohr supposa que chaque électron est en orbite autour du noyau, & la maniére
des planétes autour du Soleil. Selon ce modele, chaque niveau d’énergie des électrons
correspond & une orbite distincte, et les niveaux d’énergie sont des grandeurs discrétes
comme le sont les orbites (fignre 4.17). Le plus bas niveau d"énergie correspond a n = 1
et appartient & 1" orbite la plus proche du noyau; le niveau d’énergie suivant correspond &
n=2; et ainsi de suite.

a3 ' Bohr: le modéle planétaire de I'atome d’hydrogéne

En 1913, Niels Bohr utilisa des notions empruntées a la physique classique et & la nouvelle
théorie quantique pour expliquer la structure de 1’atome d’hydrogéne. I fournit du méme
coup une explication du spectre de la lumiére émise par "hydrogéne.

Niveau d'énergie

Etat d'un atome déterming par |z localisation
de s2s électrons sur les principales couches
et sous-couches de l'atome,



/Excitation
d’un électron ™

ey % AR
Niels Bohr (1885-1962) élabora son
modele de ['atome d’hydrogéne dés
le début de sa carrigre et recut le prix
Nobel de physique en 1922 pour
ses travaux. Il dirigea par la suite
I'Institut de physique théorigue
de Copenhague, ol séjourngrent de
nombreux physiciens théoriciens
durant les années 1920 et 1930.
Durant la Seconde Guerre mondiale,
il collabora au projet visant & mettre
au point la bombe atomique mais,
aprés la guerre, il devint I'un des plus
ardents défenseurs de "utilisation de
I’énergie atomique uniquement a des
fins pacifiques.

< Figure 4.17

Modéle de Bohr relatif

a l'atome d’hydrogéne

(a) Le schéma représente une partie
du modele de I'atome d’hydrogéne,
dans lequel le noyau occupe le centre
de I'atome, et I'électron se trouve sur
I'une des orbites discrétes:n=1,2,3,
4, ... Lorsgue l'atome est excité,
1’électron passe a un niveau d'énergie
plus élevé (les fleches noires). La
1 transition d’un électron & un niveau
(a) : d’énergie inférieur s’accompagne de

I"émssion de lumiére.

Emission

(b) Représentations de transitions élec-
troniques associées a la couleur
violacée d’une lampe & hydrogéne.
Dans le sens des aiguilles d'une mon-
tre, en commengant par le haut, exci-
tation d’un électron du niveau n = 1
au niveau r = 4; chute d'un électron
du niveau n = 5 au niveau n = 2 chute
d’un électron du niveau n = 4 au
niveau n = 2; chute d’un électron du
niveau n =3 au niveau n = 2.

0 434 nm

L= 656 nm

S{NV‘“\* 486 nm

(h)

L'explication par Bohr du spectre de raies

On emploie généralement 1’ équation de Bohr pour déterminer la variation d’énergie (AE)
qui accompagne la transition d’un électron d’un niveau d’énergie & un autre dans I'atome
d’hydroggne. On définit AE comme la différence entre I’énergie du niveau final (£;) et
1’énergie du niveau initial (E}):

AE = E; — E;
Les valeurs des niveaux final et initial sont données par
—B —B
E=— E=-
ny n;

et la variation d’énergie entre n; et n; est

—B —B 1 1
AE:—E——EZB(—q——,,> (4.8)
: Ty

i

Sing > m, I"électron absorbe un quantum d’ énergie et s’éloigne du noyau, ¢’est-a-dire
qu'il passe du niveau d’énergie n; au niveau i, plus élevé, de sorte que AE est positif. Une
telle absorption d’énergie a lieu, par exemple, lorsqu’une décharge électrique se produit
dans un gaz & basse pression. Si #; < n;, I'électron passe d’un niveau d’énergie ; 4 un
niveau inférieur ny, ¢’est-a-dire qu’il se rapproche du noyau, et il émet un quantum
d’énergie sous la forme d’un photon, de sorte que AE est négatif. Lorsque survient un
changement de niveau d’énergie, ou une transition, 1’électron «saute» d’un niveau & un
autre: il ne s’immobilise jamais entre deux niveaux. Dans les cas oll 7; < n1;, chaque fois
qu’un électron d’un atome d’hydrogéne effectue une transition donnée, il émet un photon
ayant unc énergie donnée. L’ensemble de tous les photons possédant la méme énergie
praduit une raie spectrale, et ’ensemble des raies correspondant aux différentes transitions
possibles forme le spectre d’émission observé.



L’analogie suivante aide 4 comprendre le phénomeéne de transition. Une personne peut
se tenir sur le premier, le deuxiéme, le troisieme. .. barreau d’une échelle, mais elle ne peut
se tenir debout entre deux barreaux. Lorsqu’elle passe d’un barreau 4 un autre, son énergie
potentielle (associée & sa position) varie d’une quantité définie, ou quantum. De méme,
I"énergie totale d’un électron (la somme de son énergie potentielle et de son énergie
cinétique) varie lorsqu’il passe d'un niveau d’énergie & un autre.

11 est facile de délerminer la fréquence et la longueur d’onde des photons émis
lorsqu’un électron passe d’un niveau d’énergie donné 4 un niveau inférieur, On emploie
la méthode utilisée dans 1’exemple 4.6 pour calculer la variation d’énergie, AE, qui

remplace la variable £ dans I’équation de Planck:

AE = hv

Cette équation permet de calculer la fréquence de la lumitre qui est émise lorsqu’une
variation donnée d’énergie se produit. Enfin, on emploie au besoin la relation

c=vA

pour déterminer la longueur d’onde de la lumiére.

Etat fondamental

Frat d'un atome lorsque ses électrons sont
auniveau dénergie le plus bas.

Le spectre de raies de I'hydrogéne

Le spectre d’émission de I"hydrogéne est formé de plusicurs séries de raies. Les séries
spectrales les plus courantes se situent dans la région ultraviolette, la région visible et la
région de I'infrarouge. Les transitions de I'électron qui produisent ces raies spectrales sont
représentées dans la figure 4.18. La série spectrale pour laquelle le niveau d’¢nergie de
I"électron 2 la fin de chaque transition est 2 = 1 est appelée série spectrale de Lyman, et elle
se situe dans I’ultraviolet. Quatre raies de la série spectrale de Balmer, correspondant &
la chute d’un électron au niveau d’énergic n = 2, sont dans la région visible (figure 4.12,
page 164), et les autres sont dans 1'ultraviolet. Dans la série spectrale de Paschen, qui se
situe dans la région infrarouge, le niveau d’énergie de 1’électron que I’on observe a la fin
de chaque transition est n = 3.

La figure 4.18 peut servir & expliquer I'ionisation d'un atome normal d’hydrogene,
qui résulte du retrait de 1 électron. Au cours de I'ionisation, 1" électron est ¢jecté du niveau
n=1etil passe & un niveau dont la valeur, n, est infiniment grande : n— e=. Unc £nergie
(E..) nulle correspond & un atome entierement ionisé (n —— o).

L'état fondamental et I'état excité

L’électron de I’atome d’hydrogénc est généralement au niveau d’énergie le plus bas
(qui correspond & I'orbite la plus proche du noyaun). Lorsque les électrons d’un atome
se situent au niveau d’énergie le plus bas, on dit que I'atome est & I’état fondamental.
Si Iaction d’une décharge électrique, d’une flamme ou d’une autre source d’énergie

provoque la transition d’un électron du plus bas niveau possible & un niveau supérieur, on

dit que I'atome est passé a un état excité. Un atome excité émet de I énergie sous forme de

Etat excité

photons lorsqu’un électron revient 4 un niveau inférieur d’énergie ou 4 1état fondamental. | F1at d'un atome dont un ou plusieurs

rons sont passés du niveau dénergie le

C’est Bohr qui a introduit, dans sa théorie, I'important concept de niveau d’énergie | plus bas  un niveau superieur,

de I'électron dans un atome, qui s’est révélé trés utile pour expliguer le spectre de raies
de I’atome d’hydrogéne. Ce concept a également fourni de bons résultats dans le cas des
autres espéces chimiques constituées d’un électron, nolamment de He* et de Li%",
Cependant, la théorie de Bohr ne s’applique pas aux atomes comportant plusieurs
électrons. 11 a fallu intégrer de nouvelles notions & la théorie quantique pour poursuivre
I’étude de la structure atomique. Dans la prochaine section, nous les présenterons afin de
décrire les bases de la mécanique quantique.
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A Figure 4.18 Niveaux d'énergie et raies spectrales de I'hydrogéne

Les distances entre les niveaux d’énergie ne sont pas a 1'échelle. Trois des quatre raies visibles de la série
spectrale de Balmer sont représentées. Chaque série spectrale porte le nom du scientifique qui I'a
découverte ou qui en a décrit les caractéristiques.

1.3 La mécanique ondulatoire: la nature ondulatoire de la matiére

Nous avons déji noté que les rayons de lumiére semblent se comporter 2 la fois comme
des ondes et comme des particules ; ¢’est ce qu’on appelle la dualité onde-particule de la
lumiére. La dispersion de la lumiére en un spectre, effectuée au moyen d'un prisme, met
en évidence la nature ondulatoire de la lumigre, et sa nature corpusculaire est démontrée
par 1effet photoélectrique, par lequd des photons arrachent des électrons A une plaque
de métal. On considere généralement que la matigre est constituée de particules. Mais
existe-t-il des conditions dans lesquelles la matiére se comporte comme des ondes ? Cette
question amena Louis de Broglie & élaborer, en 1923, une théorie révolutionnaire dans le
cadre de sa these de doctorat. La théorie de Broglie provoqua a son tour la formulation
d’une nouvelle description mathématique des atomes, qui a eu de nombreuses applications
importantes en chimie moderne.

L'équation de Broglie
Broglie supposa qu’une particule de masse m qui se déplace a une vitesse v se comporte
comme une onde dont la longueur d’onde est donnée par 1’équation

Equation de Broglie
A= (4.9)

ot le symbole i représente la constante de Planck.

Meéme les gros objets ont vraisemblablement des propriétés ondulatoires, mais il est
impossible d’observer les ondes qui leur sont associées & cause de la petitesse de leur
longueur d’onde. Par exemple, dans le cas d’une automobile de 1000 kg se déplacant a
100 km/h, la longueur d”onde est de 2,39 x 10-** m. En nous reportant 4 la figure 4.10, 2
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la page 162, nous constatons que celle valeur est beaucoup plus petite que celle
de la longueur d’onde de n’importe quel rayonnement du spectre électromagnétique. En
fait, il est impossible de détecter une onde qui corresponde & une valeur aussi infime. Par
contre, il est facile d’observer les propriétés ondulatoires des particules subatomiques, dont
les masses sont beaucoup plus faibles.

L'hypothése de Broglie sur la nature ondulatoire de la matiere fut vérifiée six ans aprés
qu’elle eut été formulée, et les travaux du chercheur ont amené 1’ invention du microscope
électronique. Cet instrument, dont le fonctionnement repose sur la nature ondulatoire des
électrons, fait maintenant partie de I’équipement de nombreux laboratoires de recherche.
On peut ainsi obtenir des images pour des objets aussi petits que quelques centaines de
picometres (1 pm = 1072 m),

La fonction d’onde

Bien qu’il fasse appel  la théorie quantique, le modeéle de 1’atome d’hydrogene de Bohr
repose essentiellement sur la physique classique et fournit une image plutdt concréte de
I"atome : un électron qui tourne autour d’un noyau n’est pas sans rappeler la Terre en orbite
autour du Soleil. On appelle mécanique quantique, ou mécanigue ondulatoire, I'étude
de la structure atomique fondée sur les propriétés ondulatoires de I"électron. En 1926,
Erwin Schrédinger formula une équation, appelée «équation d’onde », qui décrit I’atome

d’hydrogene, et proposa une solution : la fonction d’onde. Une telle fonction, désignée par
la lettre grecque  (psi), représente un état d’énergie de I’atome.

La mécanique ondulatoire fournit une représentation de 1’atome d’hydrogéne moins
précise que ne le fait le modele planétaire de Bohr, avec ses orbites bien définies. On ne
parle plus de la position exacte de I’électren, mais de la probabilité que I électron se trouve
dans une région donnée de I"atome. Max Born (1882-1970) fut le premier a formuler une
interprétation utile d'une fonction d’onde.

.1 i > 2 » < Sk ) o
Le carré d’une fonction d’onde (W) est égal a la probabilité qu’un électron
se trouve dans une portion donnée de 'espace occupé par un atome.

Si on considére 1’électron comumne un nuage de charges électriques négatives, et non
comme une particule, la seule propriété que I'on puisse étudier est la densité de charge
de différentes parties de I’atome. Ce modele atomique, un peu «flou», est le seul qui
soit acceptable, selon un important principe scientifique établi par Werner Heisenberg,
en 1925,

Le principe d’incertitude de Heisenberg stipule essentiellement qu’il est impossible
de connaitre simultanément la position et la vitesse exactes d’une particule aussi petite
gu’un électron. On peut facilement comprendre que, en essayant d’effectuer des mesures
sur une particule infime, on ne peut faire autrement que d’agir sur celle-ci. Autrement
dit, en mesurant une grandeur, on modifie nécessairement I’autre grandeur 4 mesurer
(figure 4.21).

On appelle quantité de mouvement (p) d’une particule le produit de sa masse (m) par
sa vitesse (v): p=muv. Si on essaie de mesurer la quantité de mouvement d’une particule,
on ne sait plus quelle est sa position (x) exacte, et si on (ente de mesurer sa position, on
ne sait plus quelle est exactement sa quantité de mouvement (p). Heisenberg établit la
relation entre, d une part, le produit des incertitudes lides a la position (Ax) et 4 la quantité
de mouvement (Ap) et, d’autre part, la constante de Planck, h.

Werner Heisenherg  (1901-1976)
élabora sa conception de la structure
de Vatome alors qu'il prenait des
vacances au bord de la mer du Nord,
en 1925. Son approche, appelée
mécanique mairicielle, est purement
mathématique. mais il a & démontré
qu'elle est équivalente & I'équation
d’onde de Schridinger. Plus tard au
cours de la méme année, Heisenberg
énonca son célebre principe d’incer-
titude, Contrairement & Schridinger,
il ne quitta pas I"Allemagne nazie
durant la Seconde Guerre mondiale,
etil y dirigea un programme de mise
au point de la bombe atomique qui
n"aboulit jamais.

Principe d’incertitude
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La valeur du membre de gauche, 2/4m, est 5,3 X 107, soit un nombre extrémement
petit. Quel que soit le degré de précision de la mesure de la position et de la quantité de
mouvement d’un gros objet, le produit des incertitudes de ces grandeurs dépasse largement
5,3 % 107%, comme le prédit le principe de Heisenberg. Cela signifie, par exemple, qu’on
peut facilement décrire avec précision 1'orbite sur laquelle la Terre tourne autour du
Soleil, ou celle du plus petit satellite artificiel qui est en orbite autour de la Terre, mais
gu’il en est tout autrernent dans le cas d’une particule aussi petite qu’un électron, dont la
masse est seulement de 9,11 x 107! kg. Les plus petites valeurs de Uincertitude de la
position et de la quantité de mouvement qui satisfont au principe d’incertitude sont
relativement grandes. 11 est impossible de mesurer simultanément ces deux grandeurs de

fagon exacte. Par conséquent, 'incertitude lide a la position d’un électron d’un atome est
parfois aussi grande que la taille de I"atome.

Compte tenu du principe d’incertitude, le modéle de I"atome d’hydrogéne de Bohr
est partiellement inexact parce qu’il prédit des faits que I’on ne peut pas connaitre de fagon
certaine. Il fournit une valeur précise de la position qu’occupe 1’électron, soit une orbite
donnée, de méme qu’une valeur précise de la vitesse (et de la quantité de mouvement, mv)
gui anime !’électron sur cette orbite.

Principe d’'incertitude

Frincipe, énoncé par Heisenberg, stipulant
quil est impossible de cannaftre simulta-
nément la position 1l vitesse exactes dune
partcule fondamentale; le produit des
neertitudes assacides & 13 position et & 13
quantité de mouvenent d'une particule est

égal ou supérieur @ hAm ol h est la
constante de Planck,

<« Figure 4.21

Le principe d’incertitude

Un électron libre arrive au foyer d’un
microscope hypothétique. (a) Il entre
en collision avec un photon, qui lui
transfére une partie de sa quantité de
mouvement. L'observateur voit le
photon réflécht dans le microscope
(b), mais T'électron a alors déji
changé de position: il n’est pas 14 ot
il sembie étre.
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Valeyr entiére

bien définie da l'un des para-
métres de la fonction d'onde de l'atome
d'hydrogene, qui permet dobtenic une
solution acceptable de ['8quation.

Orbitale atomique

Fonction d'onde d'un électron correspen-
dant & trois valeurs donnédes des nombres
quantiques n, (et

Nombre quantique
principal {rn)

Prarnier des trois paramétres d'une
donde auxquels il faut assi
entigre pour obtenir une solution accep-
table de [équation donde de Schridinge
de 'stome d'hydrogéne: n=1,2 3, ... ;
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principal d'un électron de Patome,

Couche principale

—

Ensemble dorbitales d'un atome pour
lesquelles la valeur du nombre quantigue
principal, n, est la méme

ilLes nombres quantiques et les orbitales atomiques

4.9
La fonction d’onde de "atome d'hydrogéne contient trois paramétres auxquels il Taut
assigner une valeur entidre bien définie, appelée nombre quantique. On appelle orbitale
atomique une fonction d’onde a laquelle correspond un ensemble de trois nombres
quantiques. Bien qu’elles ne soient rien d’autre que des expressions mathématiques, les
orbitales atomiques permettent de se représenter en trois dimensions une région d’un
atome ol il existe une probabilité élevée de trouver des électrons, On considére donc
généralement les orbitales aussi bien comme des régions géométriques que comme des
expressions mathématiques, Etant donné que les orbitales sont caractérisées par des
nombres quantiques, nous allons examiner cette dernigre notion de fagon plus détaillée.

Les nombres quantiques

Voyons d’abord les trois premiers nombres quantiques et les valeurs qu’ils peuvent
prendre. Si on assigne une valeur & chacun de ces trois nombres, on définit du méme coup
une orbitale atomique. En ce sens, il existe une analogie entre ces trois nombres quantiques
et une adresse domiciliaire: un premier élément précise le pays; un deuxieme, la ville;
et un troisidme, la rue. Les explications contenues dans les prochains paragraphes sont
résumées dans le tablean 4.1, auquel vous pourrez vous reporter au besoin.

Les couches électroniques, les orbitales et les trois premiers

nombres quantiques

Couche principale

Irt 2!.' St
n 1 2 2 2 2 3 3 3 3 3 3 3 3
/ 0 6o 1 1 1 ¢ 1 + 1 Zz 2 2 2 2
m 0 0 -1 0 0 -1 0 +1 2 -1 0 +1 +2
Sous-couche et ls 28 2p 2p 2p 3s 3p 3p 3p 3d 3d 3d 3d 3d
nom de I"orbitale
Nombre d’orbitales 1 1 3 I 3 5

dans la sous-couche

1. On assigne d’abord une valeur au nombre quantique principal (1) parce que les
valeurs permises des deux autres nombres dépendent de la valeur de n, qui doit étre
un enatier positif:

Le nombre quantique » est analogue & la variable n du modéle planétaire de Bohr.
La grandeur d’une orbitale et I’énergie de son électron dépendent essentiellement du
nombre quantique, 7. Plus # est grand, plus le niveau d’énergie de I’ électron est élevé
et plus celui-ci passe de temps loin du noyau. On dit que les orbitales pour lesquelles
la valeur de » est identique appartiennent & une méme couche principale.



2. Le nombre quantique secondaire (!) détermine la forme d’une orbitale. II peut
prendre n’importe quelle valeur entidre supérieure ou égale 4 0 et allant jusqu’an - 1

Ve |8 O LA

Toutes les orbitales pour lesquelles la valeur de # et la valeur de / sont identiques
appartiennent 4 une méme couche principale et & une méme sous-couche. Chaque
sous-couche (représentée par la valeur de /) est associée 4 une forme d’orbitale, qui
est représentée par une lettre (s, p, d, f) selon la convention suivante.

Valeur de / 0 1 2 3
Nom de I'orbitale et
de la sous-couche s r d f

Chaque type d’orbitales décrit une région de 1’espace ayant une forme particuliére.
1 est également 4 noter que le nombre de types différents d’orbitales et de sous-
couches associées A une couche principale est égal au nombre quantique principal, 7.
Par exemple, la troisiéme couche principale (n = 3) comprend trois sous-couches
et elle a trois types d'orbitales: s, p et d, qui correspondent respectivement aux
valewrs 0, 1 et 2 de L.

3. Le nombre quantique magnétique (m,) détermine I"orientation dans I’espace des
orbitales d’un type donné d’une sous-couche. Il peut prendre n'importe laquelle
des valeurs entidres supéricures ou égales & — [ et inférieures ou égales a +/, ¥
compris 0:

my = 0,+1,x2, ... &!

Par exemple, si /=0, alors la valeur de m, est nécessairement 0 si f = 1, alors nz, peut
prendre I'une des trois valeurs suivantes: —1, 0 et +1, et ainsi de suite. Dans tous les
cas. le nombre de valeurs possibles de m, est égal & 2/ + 1, et cette expression fournit
également le nombre d’orbitales que contient une sous- com,he. On peut résumer la
relation entre les nombres quantiques [ et iy, comme suit:

Orbitales s Orbitales p Orbitales d Orbitales f
=0 =1 =2 =3
my=10 m;=0,%1 m=0,£1.£2 m=0,£1,+£2,43
Une orbitale Trois orbitales Cing orbitales Sept orbitales
de type s de type p de type d de type f

Pour désigner la couche principale a laquelle une orbitale appartient, on utilise
un symbole formé du nombre quantique principal de cette couche et du nom de
"orbitale. Ainsi, le symbole 2p représente la sous-couche p de la deuxigme
couche principale.

L exemple 4.10 vous permeltra de vérifier votre compréhension des relations existant
entre les nombres quantiques, et I"exemple 4.11 vous fournira 1’occasion d’appliquer vos
connaissances A des questions concernant les couches principales, les sous-couches et les
orbitales atomiques.

Nombre quantique
secondaire (/)

Deuxigmne des trois paramétres d'une fong-
tion donde auxguels il faut assioner
une wvaleur enliére pour obtenir une
solution acceptable de [4guation dionde
Schracinger de 'atome d'hydrogéne:
{=1,2,3,....n - 1;lavaleur de /détermine
la forme d'une orbitale et une sous-couche
donnés d'une couche principale

Sous-couche

Ensemble dorbitales d'une méme couche
principale pour lesquelles les valeurs du
nombre quantique principal, n, et du
nombre quantique secondaire, [ sont
identiques; par exemple, il existe trois
orbitales 2p dans la sous-couche 2p.

Nombre quantique
magnétique (n)

Dernier des trois paramétres d'une fanction
d'onde auxquels il faut assigner une valeur
entigrs pour obtenir une solution accep-
table de l'équation donde de Schréc
de I'atome dhydrogene: m
supérieur ou ggal & -1 et inférieur ou dgal
4 1; 1a valeur de my détermine lorientation
dans I'espace diorbitales donnges d'une
sous-couche
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La probabilité de localisation d'un électron

et la forme d’une orbitale

A quoi les régions décrites par les orbitales atomiques, ol il existe une forte probabilité
de trouver un électron, ressemblent-elles ? Il est évidemment impossible de voir une telle
région, mais on peut représenter I’expression mathématique d’une orbitale par une forme
géométrique. La dimension d'une orbitale atomique doit, & proprement parler, étre infinie
pour que la probabilité d’y trouver un électron soit de 100%, et il est impossible de
représenter graphiquement cette situation. Cependant, en pratique, on peut dessiner une
région dans laquelle il existe une probabilité donnée (par exemple 90 %) de trouver un
€lectron. Par ailleurs, si on consideére une orbitale comme un «nuage de charges », on peut
dire d’une région qu’elle contient un pourcentage donné (par exemple 90 %) de la charge
de I’électron.

Selon la mécanique ondulatoire, la représentation d’un électron d’une orbitale s
ressemble 4 une balle aux contours flous, ¢’est-a-dire que I"orbitale présente une symétrie
sphérigue. La dimension d’une orbitale et la distribution de la probabilité de localisation
d’un électron dépendent de la valeur de ». La figure 4.22 évoque le fait que c’est prés du
noyau que la probabilité de trouver un électron dans une orbitale 15 est la plus grande, ce
qui est représenté par la couleur plus foncée qu’on observe au centre de la sphere. 11 peut

(a) Orbitale ls (b) Orbitale 25
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< Figure 4.22

Orbitales 1s et 2s

Les régions géométriques définies
par les orbitales s sont des bowles,
représentées dans la figure par un
quart de sphére dont le centre corres-
pond en principe & la position du
noyau. (a) La forte densité de points
qu’on observe au centre de 'orbitale
I's signifie que c’est & proximité du
noyau que la probabilité de trouver un
€lectron est la plus grande. Cette
probab