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CHAPITRE II
LA QUANTIFICATION DE LENERGIE



L'évolution du modele atomique




Modeéle de Rutherford ou Modeéle planétaire:

Modeéle planétaire: le noyau ( p + n ) placé au centre est immobile et les électrons gravitent
autour de lui sur une orbite circulaire de rayon r.

:\‘_ © Electrons(e™)

O ° ° nmﬁbr—* l~.+\
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Le noyau porte une charge posmve + Ze et la neutralité électrique de I'atome est due a
I’existence des Z électrons de charge négative -Ze.



L eslois del'électromagnéetisme imposent que:

- |'électron en mouvement doit perdre de I'éner gie sous forme de rayonnement par
consequent apres un laps de temps suffisamment cours, il finirait par seécraser sur le noyau

en 108 s, suivant une spirale d’une part.

- D’autre part, la diminution continue de r implique la variation continue de la
fréeguence de rayonnement et un spectre d’émission de I’atome continu alors qu’il est

discontinu.



Depuis le modele de RUTHERFORD, d’autres
modeles beaucoup plus performants ont eté
Imagines

Afin de rendre compte de cette stabilité atomique, Niels Bohr a postulé un modele dont lequel:
- Les orbites des électrons ne sont pas quelconques mais «quantifiées» c’est-a-dire
gue I'électron tourne autour du noyau, sur une orbite bien définie.

- Seules certaines orbites particulieres sont permises pour |'électron.



I.[- Rappels sur les echanges d’énergie entre la
matiere et le rayonnement

1- Le rayonnement électromagneéetique
a-LES ONDES

L’'exemple le plus connu du rayonnement électromagnétique est la lumiéere qui est une forme
d’énergie. C’est aussi une ONDE donc un phénomeéne ondulatoire caractérisée par :

1- Une fréquence v
2- Une longueur d’onde A
3- Une vitesse de propagation c

Ces grandeurs sont liées par la relation suivante :

A%,

—_—

A

- cenm.si:c =200 =< [|0%m.s'
- v en hertz (Hz)
- A en metre (m)

ouc=WV_A

Frequency, Wavelength and Velocity of
Electromagnetic Radiation

The Sl unit for frequency, s, Hertz (Hz), and the basic
Sl wavelength unit is the meter. However some of the
smaller units listed below are also used.

Unit Symbol | Length (1m) r:gli)aeti((,)t;l
Angstrom A 10-1° X-ray
Nanometer nm 10-° UV, Visible
Mikrometer L 10-° Infrared
Milimeter mm 103 Infrared
Centimeter cm 102 Micro wave
Meter m 1 TV, radio




"

b) Longueur d'onde:

e

Une radiation est caractérisée par sa longueur onde Ab(lambda)

et par sa fréquence V (nu).
Certaines radiations ne sont pas visibles par l'ceil humain. 2

w

10—12 10—8 10_6 10—3 10—1 A(lll)

Rayons T Micro-ondes

LTI Y

10112 10°

ny

-LES PHOTONS

L a mécani que quantique nous apprend que |la lumi éere peut égal ement
étre caractérisée comme etant un flux de particul es, ¢’ est donc aussi un
phénomeéene corpusculaire et chaque corpuscule s appelle : PHOTON.

Le photon

La lumiere tonde ou particules

L’Energiec du photomn
Chaqgue phorornn d'urn rayornnerment (lumiere, ondes radios, rayorns 2X...) est porteur
d'urn gquanturm d'énergie caractéristigue de sa fréguence.
‘energie AE d’un photon, associe a wune radiation de frequence v est donnee
par la relation (formule de Planck) -

- rven hert= (H=)
- AE en joule (f)
- h desigrne une constante universelle appelée constante de Planclk

> h = 6,63 > |03 s

Remarqgque : le joule éramnt wune wunité beaucowup trop gsrande pour les énergies
concernant le photon ou les particules cormme Natorme, on wutilisera Nélectron-—
voalt, de syrmbole eV

= I eV = I,60 = 10-'7j

-



c-LES échanges d’énergie
les échanges d’énergie entre la matiere et le rayonnement peut se faire

dans deux sens :
Emission : la matiere émet un rayonnement (flamme, ampoule)
Absorption : la matiere absorbe I’énergie d’'un rayonnement (chauffe

d’un objet au soleil)

Absorption et emlsa_

Absorption Emission
Eyt —_— ——— E>t —— _—
hy AFE = hv AFE = hv hv
\VAVAV; — — \VAVAV;
Eit ——  — Byt —_— ——
P E
i 3 E,

E Photon AEI-Z
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Absorption:

I’énergie d’un rayonnement peut étre absorbée par la matiere.

Ex: absorption des rayons solaires par une plante.

Emission:

La matiere peut émettre du rayonnement

Ex: une source lumineuse (soleil, flamme, lampe, ...)

11



B3 'analyse spectrale, spectres continus et discontinus

Faire I'analyse spectrale d'un rayonnement consiste a rechercher
comment se répartit son énergie en fonction de sa fréquence

spectre du solei

Le spectre est continu

Inmtensitde

Fréquence

N

Longueur d'onde

) Systeme dispersif
Lumiére blanche /

Spectre
continu

(az atomique chaud
L o ] _ Speatre de
ralcs OU

spectre
discontinu

12



L e spectre discontinu ou le spectre de raies

Les é éments (atomes) possedent un spectre caractéristique a chacun, qui se
présente comme spectre discontinu, ou un spectre deraies.

Source Fumins use : Ey
Pellicule *

photographique *,

L’expérience montre que les atomes n’émettent un rayonnement que si on les soumet a une
excitation. On appelle spectres de raies, les spectres ainsi obtenus a partir de ces rayonnements, ils
comportent un ensemble de fréquences caractéristiques de chaque éléments, ils peuvent ainsi

constituer une méthode d’analyse chimique.
13



llI- Théorie des quanta et le modele de BHOR
1- La théorie des quanta:
La théorie des quanta nous apprend que:

» Des échanges d'énergie entre matiere et rayonnement de fréquence v se produisent

par quantités discretes appelées (U anta dénergie hv.

 Les ondes électromagnétiques se comportent parfois comme des particules. Elles
parviennent a arracher des électrons a la matiere; c'est I'effet photo-électrique. Ces

particules sont des DN OtONS

» Lavision de I'onde électromagnétique est maintenant double puisqu'elle

est a la fois onde et corpuscule: E=hv et p=h/A

14@




Le spectre des atomes

- Quand un atome absorbe un rayonnement de fréquence v, I'énergie
correspondante hv est transférée a I'atome.

Atome + Photon O - Atome excité
Il passe dans un etat excité d’energie E*=E + hv
- Quand un atome émet un rayonnement de fréquence v,

Atome excité [1 - Atome + Photon E=E* - hv

* Ces échanges de photons se font a des frequences {v }
caracteristiques de la nature de I'atome considére.

[ (1[5 L

Elles constituent le Spectre de 'atome

Bohr en adonné une premiere interprétation

5




2- Le Modele atomique de Bohr

Le modele de BOHR est basé donc sur la théorie des quanta, il est défini de
la facon suivante:



1.

Le Premier postulat de Bohr

L'électron se déplace uniguement sur certaines orbites circulaires appelées
« états stationnaires ».

—

77N 7 ™\
/ N (f )
\ )\ /
o NS
Sy A
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Le Second postulat de Bohr

Emission d’un rayonnement seulement si I'électron passe d’une orbite
permise supérieure a une orbite permise inférieure.

ou, h est la constante de Planck et E; et E; représentent I'énergie initiale (i)
et I'énergie finale (f).



Le Troisieme postulat de Bohr

3. Le moment cinétique de I'électron ne peut prendre que des valeurs
entieres multiples de

| =nmvr =nfi = nh (n=1,2,3,4..)
271

L e moment cinétique de |’ électron est quantifié:

*m, masse del’éectron,

V. vitesse de I’ électron gravitant sur une orbitecirculairederayonr
et n:nombreentier.



3- Application du modele de BHOR a I'atome d’HYDROGENE

L'hydrogene 1H est constitué d'un noyau de charge (+e) et d'un
électron de charge (-e), separés par une distance r.

e Electron

N
Noyau \

Dans le modele atomique de Bohr, |'électron tourne autour du
noyau en suivant un mouvement circulaire uniforme avec une
vitesse V, sur une orbite de rayonr.

L'application du principe fondamental de Ila mécanique
permettra alors de déterminer I'énergie de I'électron.

20



L'électron chargé négativement est soumis a la force d’attraction coulombienne du
noyau chargé positivement. (Le poids des électrons est considéré comme
négligeable).

£,=8.45 iyl (permuttrvite du vide) : 1 =rayon de [orbite

L’'électron est aussi soumis a la force centrifuge due a son
mouvement circulaire :

21



A I’équilibre : 1 &2 mv | o2
F:-=F - — ‘ r =
1 2 ; :
dme, 2 1 4ne, mv-
Energie totale = Energie cinétique + Energie potentielle
Energie potentielle : E, = e
nergie potentielle : P e, 1
F}
T 1 1 e
Energie cinétique :  E_, = —11'11?2 = — —
2\ 4me, 1
3
. 1 1 ¢
Donc: Energie totale : £ =— = —_
2l 4me, 7t

22




I-J

| 1 e

Energie totale: £ =—=—
2\4ne, r

L'équation ci-dessus semble indiquer que toutes les valeurs de I’énergie sont

possibles de 0 (r tend vers I’infini) a I’infini (r=0), c’est-a-dire que E est une

fonction continue. Or ce n’est pas vrai.

A partir du troisieme postulat de BOHR:



Quantification du moment cinetique

mevr = nh/2TT

nh . nh
Onaalors: 2 Tl ==— : 801t V= =——
mv 2 mmr

En remplacant V par sa valeur dans I'equation

=
1 e
4TE, MV-T

on détermine le rayon des orbites: 2 E£45 112
Ty, — 1 = —
JL 111 ©

Le rayon des orbites permises aux éectronsdans|’ atome d’hydrogeneest doncen fondion du

nombre quantique N puisqueh, €y TL M, €t e sontdes condantes. || est quantifie.

24



e=1,6021019C;
h=6,6241034Js;
m = 9,109103'kg
g, = (1/36m).10° (S1).

2
zEgh

— 2 R
—-— > | =) R =0,53.n’A

2
: _ 1 1 -
Energie totale: E = — =| =———
2\ 4ne, 1

d'ou E =-13,6 /n%(eV)

L'énergietotaled'un éectron est donc discrete ou quantifiée .



» Pour n =1 (état fondamental : I'éectron occupel'orbite derayonr, et d'énergie E,)
r,=529104m=0529A (1A =101m)
E,=-217810%1%=-136eV (lev =1,6.10%9))

» Pour n=2 (Premier état excité)
r,=4r,=2116 A
E,=E/4=-34¢€V

» Pour n =3 ( Deuxieme état excité)
r;=9r,=4,761A
E;=-151Ev

n est appdé le nonmbre quantiqueprinapd, ¢’ est un nombre entier caractérisant les orbites
permises.

n=1, Ei=-136€V, elle correspondal’ orbite de plusbasse énergie, soit latrajectoire la plus
prochedu noyau, I’ atome d’hydrogene est dansce cas, dansson état fondamental.



Les differents états quantifiés de I’énergie sont :

E :E_E_ i i El
Y 4T 97 167 25




L'énergie d’excitation

L'énergie d’excitation de I'atome d’hydrogene est I'énergie nécessaire pour faire
passer I'électron de l'orbite n, a une orbite n, (n1 # n2).

L’'énergie d’ionisation

L'énergie d’ionisation de I'atome d’hydrogene est I'énergie necessaire pour faire
passer l'électron de l'orbite n = 1 a n = [0 Ce phénomene correspond a
I'arrachement de I'électron de I'atome :

H — H, +1e

L'énergie d’ionisation de I'atome d’hydrogene est :

EI=E_—-E, =—E =+136 ev

28




Trandtionsentre niveaux électroniques.

D’apres la secondehypothese de Bohr, le passage d’un & d’'uneorbite definie par n, a uneorbite
definie par n; , sefait par un échanged'un quantum d’énergie:

lumiére : ¢ = 3.10%m.s % I : constante de Planck : h = 6.,626.1(!'34 J.S

IAE‘ —hV = hi V : fréquence de la radiation; A : longueur d’onde; c : vitesse de la

E )
A
0 I=co
1 A
~13.6.75 l n=4 y
A _ »  Etats excites
—13,6,% A n=
1 Y n—2
_13,6.— A =
ks hV
= = - JAVAVAVa
g - 3
3 :
: :
—-13.6 i} YY p n= 1 Eiat fondamental 29




4- Spectre d’émission de I'atome I’hydrogene

Imaginons que l'on excite un gaz d’hydrogene par des courants électriques.
'électron gravitant autour du noyau va alors acquérir de I'énergie et va passer
sur un niveau excité (du niveau n=1(niveau fondamental) au niveau n=3 par

exemple).

Apport d’énergi

n=1 ~34€V _1s51ev

Electron h -13,6eV
v WV noyau

0 électron

Absorption Emission

30




Un électron ne peut absorber ou libérer de |'énergie c.a.d rayonner qu'en passant
d'un niveau (orbite) a un autre.

La quantité d'énergie absorbée ou émise est égale a la différence d'énergie entre
les deux niveaux (relation de Planck) :

AE - ET(f) - ET(I)= hV

En tenant compte de |'expression de E;, donnée auparavant, on obtient :

AE = E, (1/n?%-1/n2%)

Sachant que v = C/A (A étant la longueur d’onde du rayonnement et C la
célérité de la lumiere) I'équation précédente donne:

1/A=0=E,/hC(1/n%-1/n%) (nombre d’onde)
=R, (1/n%-1/n2%) (Formue de RITZ)

R,, constante de RYDBERG (R,=10967758m’)

31



Suivant la valeur de n, cette formule per met de trouver plusieurs seriesderaies.

_ Série de

.__.- /_.-". . i
ST Lymann -,
- =l o=l = % I T

. Jomsation

Série Transition Domaine spectrale -

Lymann |n=1etp>1 |Ultraviolet: UV

Balmer |n=2etp>2 |Visble Vis

Pashen [n=3etp>3 |Infrarouge: IR
Brackett ([n=4etp>4 |Infrarouge: IR

PFund n=5etp>5 |Infrarouge: IR




Application du Modele de BOHR au Spectre d’émission de

I’atome I’hydrogene (Suite)

E [eV]
u S § ¥ -
054 Etat ionise
- 0,85
Etats -1,51 n=3
excités l « £ sV
-3,40 n=2

l\.__)rf\\“'_f-'\‘—ﬁ hv 1

-13,6 ; “:1

Etat fondamental

1Inm =10"m

n=1 seriedeLymann (Ultravilet : UV)
n=2 sériedeBalmer (Visble: Vis)

n =3 s&riedePashen (Infrarouge: IR)
n =4 s&iedeBrackett (IR)

n=5 sériedePfund (IR)

-0,28 eV n=7
-0.37Ze\ -
-0.54 eV n=86
nh=5

-0,85 eV n=4
=

]

0

i YYY h=3

Série de Paschen

~ (Infrarouge)

qQ

(2]

¢

o n=2

Série de Balmer
(Visible)

-

[(H]

w

ot

T_YYYYYY n=1

Série de Lyman

(Ultraviolette)

Echelle d'énergie non respectée

Hg H Hﬁ H

L

A

41017 424,05 48613 556 27 nm

Spectre d'émission de I'atome d'hydrogéne 33




énergie

$ | Energie d’ionisation
0 + n =infini
n=7 .
n =4 T états excités
n=3__ % Wik I
n=2_ Y ¥ ¥vy
P . T * ¥ m* état fondamental
= IIITTH' IIIIII
visible '
Sene de Série de Sene de
Paschen Balmer Liman

la série LYMAN:

1 1 1 1 1 1
— = R - -_=

Constante de Rydberg

1 .1 1 -
7 7o RG-2) R=1097x10"m

premiére raie: p=2, 1 / A = R, (1 - 1/4)= A=1,215.10-7m, UV

Derniére raie: p=infinic 1 / A = R, (1 - 0)= A=0,91.10-7m, UV

La série LYMAN est dans le domaine U.V.

34
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5- Application aux ions hydrogenoides

Un hydrogénoide ou atome hydrogénoide est un ion monoatomique ne possedant
gu'un seul électron.

Il a alors une structure semblable a celle de I'atome d'hydrogene, hormis la charge de
son noyau Ze ou Z est le numéro atomique de I'élement chimique et e la charge

élémentaire.

C'est donc un atome auquel on a arraché tous les électrons sauf un.

Exemple : ,He*, ;Li%*, ,Be3*-

35



Application aux ions hydrogenoides (SUI TE):

Ce sontdesionsqui ne possedent qu'un seul éectron.
Exemple: He (Z=2) ------- > He" (1le et 2p)
Li (Z2=3) ------- > Li%*(1le et 3p)

He'et Li%* sontdesionshydrogénoides. Leurs énergie totale sécrit :

Avec E,=-136¢eV, I'énagiedel'atome d'hydrogenea I'état fondamental.

Lerayond'uneorbite derang n d'union hydrogenoideest :

étantlerayondel'atome d'hydrogeneal'état fondamnental.

1 Ezmee“(l 1) 2R (1 17
— =g = —_ = _—
A 8 chisg; \n* p? Fln?z  p2) 36




6- | nsuffisance de lathéorie de Bohr

Lorsqu'on place I'atlome de |'hydrogene excité dans un champ
magnétique, de nouvelles raies non prévues par la théorie de Bohr
apparaissent sur le spectre.

Pour interpréter ce phénomene, Sommerfeld introduit un nombre
guantique secondaire, appelé |, lié au nombre quantique principal n par la
relation | <n-1.

Toutefois, le modele de Bohr, Sommerfeld ne pouvait pas deécrire les
spectres d’ atomes autres que I’ hydrogene. Ce modéle est remplacé par |la
théorie fondamentale de la physique atomique formulée par De Broglie,
Heisenberg et Schrodinger: c'est la mécanique quantique ( ou
ondulatoire) qui a conduit a la conception actuelle de la structure
atomique.



| nsuffisance delathéorie de Bohr (suite)

L e modele de Bohr a permisdelever |'instabilité de I’atome selon Rutherford. I a auss
permis|’interprétation du spectred’ émission de H. Ce modéle reste toutefois insuffisant
pour expliquer les spectres des atomes autres que les Hydrogéoides. Sommerfeld a

amelioré ce modele en proposant destrajectoires elliptiques au lieu destrajectoires

circulaires.

Toutefois, le modéle de Bohr, Sommerfeld ne pouvait pasdécrire les spectres d’ atomes

autres que |'hydrogene. Ce modele est remplacé par la meca.n|que

guantique
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