Cours quantique (Chapitre IV) LFCH3
Enseignante : Mme Nouha Loulou Nkhili

Les ions hydrogénoides et les atomes polyélectroniques.

L Les ions hydrogénoides :

Les ions hydrogénoides ont pour caractéristique de ne posséder qu'un seul électron. Un
ion hydrogénoide est donc constitué d'un noyau N de charge +Z¢ et d'un électron de
masse Me et de charge —¢€ (Z est le numéro atomique ou nombre de protons contenus dans le
noyau de I'atome). La distance entre noyau-€lectron est égale a ‘r’

Exemples d’ions hydrogénoides : | H | He" | Li*" | X¥D*
Numéro atomique 12 3 Z
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a. Equation de Schridinger : N
L’équation de S;:\hrédinger decesysttme: Hy(7)=Ey(7)

Oppenheimer.

i 2_ - 2.2
L’hamiltonien H s’écrit donc : H = "_\7\ e —— L . ...n.ﬁ.; ..............
fzw\ UhE v

: 3 <
Avec Laplacien s’écrit : A(M\dm\li( ‘S‘JQ#W) Q\, = + --_. A

i/ Les solutions de équation de Schrodinger :

N
Hm & mk(‘”f‘}(‘) !{ ). ,é{? ©)
k
€9 .MAAZGQL ....... W\:ﬁ;ﬁi@“ﬂ
- «n» : Nombre quantique principale n € N {4"21 3, }
- «l»: Nombre quantique de moment cinétique ... 2. <€ Ln -t
-« my» : Nombre quantique de magneétique ... . Q. &g (’ L

On utilise la méthode de séparation de variables en deux équations pour pouvoir résoudre
I’équation de Schrodinger :

La 1 partie : La 2°™ partie
- La partie radiale ..K ﬂm?) ne dépend que | - Les harmoniques sphériques : V/(G, A
des nombres quantiques w.«.t: - Elle contrble /a variation ang'ulaire}z""'“l
- Elle est de symétrie sphérique (é- noyau).
- Elle contrdle la distance (électron — noyau) |
celle-ci augmente avec n.

ii/ Energie et dégénérescence des niveaux d’énergie :
- L’expression de I’énergie ne dépend que du nombre quantique « YL », elle s’écrit :

B By ae B - _\36 (V)
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- La dégénérescence des niveaux d’énergie des ions hydéogéno'l'des est égale afl.., car a
chaque valeur de in. correspond une valeur de ., et a chaque valeur de

correspondg()*.l) valeur de .M.
- Donc pour un niveau énergétique E,, , il correspond .... Fonctions d’ondes.

Exemples :

e n=1:.0 (.‘Q((V\—\) ,Q b+ e B e B 1 £ 5 ol s 4 d;{\ "
Q(Y\’LQ (-Q 5. WLQ "u....S .......... i ..... A_SQ€ ...... (

7 e mg 4. i
= 1 Mg =0 -_D@.Q _-\.’D = QZM +\> =3 @"f) éﬁﬁnmm

s ST | © rrs
= g mp=o . (204\)= (2x0 41) = was Seqoanin

b. Orbite atomigue :

- L’orbitale atomique est une fonction d’onde monoélectronique caractérisant un
¢lectron dans un atome.

- Chaque orbitale atomique (pour un systéme hydrogénoide) est défini par. ‘3, . nombres
quantiques ..M X g

- Pour définir entlerement I’état d un électron ; il faut préciser en plus, le nombre

quantique ct s de spw/ «Mg >
- Toutes les tales hydrogénoides relatives a une valeur de w. constituant une
couche.
n 1 2 3 4
Couche K L M N

- Les orbitales atomiques qui ont les mémes valeurs de « n » mais les valeurs de « 1 »
différentes constituent des sous couche d’une couche donnée.
- Les sous couches sont désignées par des lettres minuscules :

1 0 1 2 3
Sous couche s P d f g | ...

- Les schémas des orbitales atomiques représentent I’enveloppement orbitalaire a
I’intérieur du quel la probabilité d’existence est grande.

2. Transition spectroscopiaue ef regie de sélection :

Pour la transition spectroscopique (émission ou absorption) il y a deux conditions a respecter :

e 1% condition : . AT = Eﬁ - - L =N
o 2% condition: . ACL—+ A ... ..
Et ...A.M.;;..(o‘(..-;«-. A
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Remarque : Un électron dans I’orbitale « c' » peut passer a I’orbitale « .£» et ne peut pas
passer a « = ».

cod : d(P=2) y P(2-4) : Thomwhew peomise .
d(R-2) — S0=93) : TRarsihon Wlendidi .

nmac nnly m!fuﬂ"v:\n IFITAg ¢
EETS U AGUTS .

olution de Péquation de Schrédinger:

L’équation de Schrodinger d’un atome polyelectronlque a Z électrons s ecnt H ((V =& (F

1

I e
.................. E&(e)gtp( :ﬁ.‘.EP(e._
e A.dlem. 4 c.L\&.VCM&Li...é;’._Y ‘ \S\@zﬂ&‘é\ _Ea .....

- Le terme E. (noyau) est négligé car en se place dans le cadre de ’approximation de
Born-Oppenheimer.
- L’existence de l’interaction entre électron rend la résolution de I’équation de
Schrodinger plus difficile.
2. Approximation orbitalaire :
(Résolution impossible sans approximation du fait des répulsions entre électrons.)
Les électrons sont considérés comme indépendants des uns des autres.
Négliger totalement la répulsion entre électrons est une approximation trop grossiére.

On va moyenner les interactions électrostatiques a travers la notion d’effet d’écran.

g : > ¥, A2 Aovran
3. Notion d’Effet &’écran :

On considére qu’un électron donné est soumis a 1’action d’un noyau ayant un nombre de
charge dit nombre de charge effectif Z* inférieur au nombre de charge Z du noyau de ’atome.

7Z*=7Z—c¢

e o appelée constante d’écran, représente I’effet moyen exercé par les autres
¢lectrons sur I’électron donné.
o 7Z* : est appelée charge effective.

g S B —o
/Q'-Eg__ ‘\LU
Ecran entre I'électron et le .
Noyau de noyau Noyau fictif
numero - Constante d'écran ¢ de numero
atomique Z ;Ecméque
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4. Fonctions propres monoélectroniques :

LFCH3

- Chaque orbitale atomique monoélectronique est comparable a 1’orbitale d’hydrogéne

et elle sera considéré indépendante des autres orbites.

- Chaque électron va pouvoir étre décrit (dans I’approximation orbitalaire) par une des

fonctions propres solutions du cas simple de ’atome d’hydrogeéne (1s, 2s, 2p, etc)..

- Les fonctions d’ondes ¥ (ry, 1o, 13,...

fonctions d’ondes monoélectroniques ¥ (r;) d’ou :

L{?-(-“m"w-wr'“'w)-“’-%-"1)-"-(/3;("&)'-"“"" (hgbm)

- Chacune d’elles satisfait 1’équation aux valeurs propres séparées :

5. Energie et Diagramme énergétique :

...... H‘Kh()\(o—_»(:. ‘-.,()L*,)....m!.cg..\t\.\::;H,‘;._ b+

L’énergie totale sera la somme des énergies individuelles ;| E,=E; + E;+ ...+ E, = Y E;

.In) peuvent étre sous la forme de produit des

Qe E ﬁ%ﬁ ‘(\vlgi \‘DQ,DM\SL 2 Z*l
K}_/ o Yole_ Q,h«MQwL. Avec : Ei= = R
N 1 2 3 4 S 6
n* 2 3 3.7 4 42
Hi. Régle de remplissage :

| - Une OA est décrite par 3 nombres quantiques: n, 1 et m;.

| - Mais lorsqu’on s’intéresse au remplissage des OA par des électrons, on prend en compte un 4™

| nombre quantique qui rend compte des propriétés magnétiques de I’électron.

4éme nombre quantique : nombre quantique de spin
=

L'éjéctron posséde un mouvement de révolution sur lui-méme appelé « spin »
s=1,

Le sens de rotation est caractérisé par le « moment magnétique de spin »

-m,=+"1,0u-",

1. Principe de Pauli :

a. Enoncé général :

€

Dans le cas des électrons, la fonction d’onde d’un systéme a ‘n’ particules identiques de
spin ‘s’ doit étre antisymétrique par rapport a toutes permutations de paires d’indice (i, j) des

particules :

S-AR3 i) = G (AR 3 k- v\,)
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b. Déterminant de Slater :

La fonction W qui décrit I’électron = une fonction d’espace x fonction\ de spin

/ \
Correspond a 0; (mg = 1%2)
’orbitale atomique et Bi (ms=1%)

(s)....

Gueiug= a4 SR

4

Soit pour un électron é;, la fonction s’écrit : ...
Exemple : L’atome d’hélium He (Z =2) : 1%
La fonction spin-orbite qui satisfait au principe de Pauli s’€crit :

‘ A ,nl(A).... AS(@..B\(Q.
T1’2=.-ﬁ -
S As@yd@). A PR | A2
= A3 (54) AW« ASQ) 3.~ AT B | ASR) A(2)
:A@-/:Qs(«)..z.\scx))x 'B(@”‘%@W%O’)d@))] ...............

Cette écriture s’appelle déterminant de Slater ou forme déterminante. Avec :

o - :estune constante de normalisation.
e Les indices@-. et (& correspondent aux électrons 1 et 2.

o Ay* et P sont les fonctions de spin de I’électron é;.
Si on fait la permutation des 2 électrons, on obtient la fonction d’onde W ; qui est égale a

g =m Yy Q\
est antiﬂétrigue.

—> La fonction d’onde change de signe donc elle
D’une fagon générale : pour un systéme a n €électrons :

I /

(A N CRagque pomged
M) .. M A) | A% e '7*& o e
.v\g&; ...... .vx:‘@% e C&V\Cy‘aﬂ\c’ oum ¢

N

y}z(n?) ..... %U\) e,
kone meé[)md aLun SF‘M

T
c. Principe d’exclusion de Pauli :
Une conséquence de la forme déterminante de la fonction d’onde est le principe

d’exclusion de Pauli.
« Dans le méme atome, il ne peut pas y avoir 2 électrons dont les 4 nombres quantiques

sont identiques. »
1€ 1s peut étre décrit par : n=1,1=0, m; =0, my= '
Ou:n=11=0,m=0, m;=-%
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2. Regle de Klechkowski :
Cette régle nous donne I’ordre de remplissage des sous-couches a 1’état fondamental : les
sous couches se remplissent par valeurs de (n+l) croissants, et si (n+l) sont identiques en
commence par « n » le plus petit.

Exemple: *4s:n=4etl=0 +» ntHl=
*3p:n=3etl=1 » ntl=4
Méthode pour refrouver l'ordre de
remplissage: net=1
0,1 2|3 |4 |5 |pes=2
v , n+{=3
P, ¢ n+/=4

/3P/|/3€ L n+i{=5H
4¢’}/9<r’ n+/=6

—> E3p<E4s

3
-~
o=

O NG| W N
&E N\ |

=g n+/=7

/5( 6f | 6g | 6h | . o
Z " 7d | 7f | 79 | 7h
8p 8d | 8f | 8g | 8h

IV.  Terme spectraux : J&
1. Définition :

L’atome polyélectronique qui a une .couche de valence incompléte, sa configuration

électronique correspond a plusieurs niveaux d’énergie. A chaque niveau d’énergie, on utilise

un symbole de terme spectroscopique qui porte trois informations et il s’écrit : -

EDTZ— o e Gvofein de
Symbole:  ...1.

Pour le terme : T-‘ : ¢’est une lettre qu1 corres spond a la valeur de L.

- D’aprés le théoréme d’addition : . avec L ne peut étre qu’entier.
L 1 3 4
e LS. _‘l’- D | . ...

De plus, S M ........ =.. Mg -,Sf <M5\;—5’ ........ ,.ms.:..;.;.;t.j/i/.

e Leterme («2,5 A \) ..... : représente la multiplicité du terme spectroscopique.,
e Leterme . ... : en définit le moment cinétique totale du spin-orbite : 3’:: i S, A
Sous l'influence du couplage spin-orbite, un terme ...... éclate en sous niveaux

correspondant aux différents valeurs de . (,} .parcourant I’intervalle :

...... £ Y I W I N5 - —

Ces sous niveaux sont appelées états spectroscopiques en faisant apparaitraient la

valeur de J.
La dégénérescence d’un état est donnée par : e GJ + l)
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2. Régles de Hund : (maximum d’¢ paralléle)
e Le terme le plus stable est celui qui posséde la plus grande multiplicité.
e Entre plusieurs termes de méme multiplicité, 1’état le plus stable est celui qui
possede la plus grande valeur de L.
e Pour les termes ayant la méme valeur de S et de L, la plus faible valeur de J donne le
terme le plus stable.
Niveaux d’énergie des états :
3. Exemples :

74
‘ E bk fad . As _Av
« He (Z2=2): E ok :md(x/vanoQ
) g f «9";2 —slL-0-0.

N Towe ;T S




