Architecture de la matière – Chapitre 3/5

Le modèle quantique de l’atome

I
L’atome d’hydrogène en mécanique quantique :
1. Solutions de l'équation de Schrödinger :

a. Symétrie du problème :
Etant donné la symétrie du problème, on préfère utiliser les coordonnées sphériques {r, , } aux coordonnées cartésiennes {x, y, z} (l'atome isolé est un système à symétrie sphérique). L'origine du trièdre est le centre de l'atome O, et soit M le point étudié.

[image: image1.wmf]
Le volume élémentaire associé à des déplacements élémentaires {dx, dy, dz} vaut d = dx.dy.dz. On montre que le volume élémentaire associé à des évolutions infinitésimales {dr, d, d} vaut d = r2.sin.dr.d.d.

On choisit d'écrire la fonction d'onde en fonction des trois variables {r, , } : EQ \x(Y(r,q,j)) 
b. Solutions :
On montre que la fonction (r,,) est nécessairement sous la forme d'un produit d'une fonction ne dépendant que de r, et notée R(r), par une fonction ne dépendant que de  et de , notée Y(,) :

 EQ \x(Y(r,q,j) = R(r).Y(q,j)) 
La résolution de l'équation de Schrödinger (hors programme) ne donne des solutions physiquement acceptables que pour des valeurs (propres) de l'énergie qui font intervenir trois entiers n, l et m. Ces trois entiers sont appelés nombres quantiques, et apparaisent naturellement lors de la résolution comme le résultat des conditions aux limites (*) imposées à la fonction d'onde. Cette fonction s'écrit alors :

 EQ \x(Yn, l, m (r,q,j)) 
(*)  On impose à la fonction d'onde d'avoir une amplitude nulle à l'infini. Cela signifie physiquement que la probabilité de trouver l'électron à l'infini du noyau tend vers 0 (on dit qu'on recherche les états liés du système).

On peut également montrer que la fonction R(r) ne fait intervenir que les entiers n et l, alors que la fonction Y(,) ne fait intervenir que les entiers l et m.  s'écrit donc :

 EQ \x(Yn,l,m (r,q,j) = Rn,l(r).Yl,m(q,j)) 
La fonction  devant être normée, on doit avoir :
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Les variables r et (,) étant totalement indépendantes, on doit donc avoir deux conditions de normalisation simultanément vérifiées :

 EQ \x(
) 
2. Les nombres quantiques n, l, m (ou ml) :

Ce sont les nombres quantiques rencontrés dans le chapitre 1/5

n est un entier naturel non nul


(nombre quantique principal)

l est un entier naturel tel que : 0 ≤ l ≤ n-1
(nombre quantique secondaire)

m est un entier relatif tel que : - l ≤ m ≤ + l
(nombre quantique magnétique)

Rem :Pour l’hydrogène, l’énergie ne dépend que de n, et on a En = -  EQ \f(13,6,n2)  (eV) . Pour les atomes polyélectroniques, on a vu que l’énergie dépendait de n et l.

II
Les orbitales atomiques :
Par définition, ce sont les solutions de l'équation de Schrödinger. Ces fonctions dépendant de trois variables, il est impossible de les représenter en deux dimensions. Il sera nécessaire d'effectuer des représentations en coupe.

1. Expressions analytiques :

Comme on l'a déja vu, à chaque valeur de n correspond n2 fonctions propres. Chacune porte un nom :





(n,l,m)
Nom


• n = 1
l = 0
m = 0
(1,0,0)
1s


• n = 2
l = 0
m = 0
(2,0,0)
2s



l = 1
m = -1
(2,1,-1)
2p-1



m = 0
(2,1,0)
2p0



m = +1
(2,0,+1)
2p+1

• de même pour n = 3, pour lequel il apparaît 5 orbitales d.

Rem :  Les fonctions 2p-1, 2p0 et 2p+1 sont des fonctions complexes. On préfère étudier des combinaisons linéaires réelles de ces fonctions, qui sont encore fonctions propres, et qui sont plus facilement représentables. On obtient un jeu de trois orbitales : {2px , 2py , 2pz}; les indices x, y et z sont là pour rappeler la symétrie particulière de ces fonctions (voir dans la suite). Il en est de même pour les autres orbitales de type p.

Rem :  Les 5 orbitales de type d (n ≥ 3 ; l = 2 ; m = -2, -1, 0, +1, +2) subissent le même traitement, et sont notées sous les labels dz2, dx2-y2, dxy, dyz et dxz .

Les expresions analytiques de ces fonctions sont, dans le cas n = 1 et n = 2 :


n = 1
n = 2
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2. Etude de la partie radiale :

a. Notion de densité de probabilité radiale :
La condition de normalisation impose la relation [image: image9.wmf].

Cela signifie donc que, pour la partie radiale de la fonction, r2.R2n, l.dr représente la probabilité de présence de l'électron à une distance du noyau comprise entre r et r + dr. On pose :

dPr = r2.R2n, l.dr

 EQ \x(\f(dPr,dr)  = r2.R2n,l)   est appelée densité de probabilité radiale de l'électron.

La probabilité de présence radiale de l'électron à la distance r est donnée par  EQ \x(
) 
On a l'habitude d'étudier la densité de probabilité radiale, qui permet de visualiser les distances moyennes où la probabilité de rencontrer l'électron est la plus forte.

b. Densité de probabilité radiale dans les cas n = 1, 2 et 3 :
Les densités de probabilité radiales dans les cas n = 1, 2 et 3 ont l'allure suivante :
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On remarque que le maximum de densité pour la fonction 1s est pour r = a0, alors que celui des fonctions 2s et 2p est obtenu pour des valeurs nettement plus grandes (respectivement environ 5 a0 et 4 a0). L'effet est encore plus marqué lors du passage de n = 2 à n = 3. Ce maximum correspond à la distance la plus probable entre l'électron et le noyau.

On définit le rayon d'une fonction propre comme le rayon de maximum de densité de probabilité de présence radiale. Les rayons des fonctions 2s et 2p sont voisins, et sont nettement plus grands que celui de la fonction 1s. Ce résultat est en fait général, et aurait aussi valu pour la comparaison entre n = 3 / n = 2.

Le rayon d'une fonction propre croît avec n et dépend peu de l

Rem :  Ce résultat fournit un certain support intuitif à la notion classique de couche électronique.

3. Etude de la partie angulaire :

Si l'étude de la partie radiale de la fonction propre permettait de visualiser " l'extension " du nuage électronique en terme de distance la plus probable entre l'électron et le noyau, l'étude de la partie angulaire permet de donner une idée directions priviligiées pour la densité électronique.

Rem :  On verra dans le chapitre 4. la raison pour laquelle la partie angulaire donne seulement une idée de la répartition électronique.

• Yl, m ne dépendant pas de n, tous les résultats donnés ci-dessous sont valables pour tout n.

• Yl, m dépendant de  et , on se heurte ici au problème de la représentation de ces fonctions angulaires. On dessinera donc une allure en coupe de ces fonctions (coupe par un plan contenant des axes particuliers, à préciser à chaque fois).

a. Orbitales s (l = 0) :
Quel que soit n, l = 0 et m = 0. On a de Y0, 0 =  EQ \f(1,2\r(P))  , qui ne dépend ni de , ni de . Il s'agit donc d'une sphère, de signe constant (positif). On note le signe sur la représentation de cette sphère dans un plan de coupe yOz (par exemple) :
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b. Orbitales p (l = 1) :
• Les fonctions de type pz varient comme cos. La figure obtenue est donc un ensemble de deux sphères, dont les deux sections par les plans xOz et yOz sont identiques (deux cercles tangents en l'origine). La sphère du côté des z positifs est de signe positif, l'autre est de signe négatif. Dans un plan yOz on a :
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• Les fonctions de type px et py se déduisent de pz par simple changement d'axe. Le comportement (forme, signe) est rigoureusement identique.
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4. Les courbes d'isodensité électronique : (Rivail : éléments de chimie quant. p:34)
a. Définition - Intérêt :
L'étude des orbitales atomiques est effectuée dans le but d'interpréter l'existence de liaisons chimiques, rendues possibles par la mise en commun dans l'espace d'une certaine densité électronique entre les atomes. L'étude séparée de la partie radiale ou de lapartie angulaire ne peut donner de renseignement véritablement convenable, puisque c'est l'entité , prooduit des deux fonctions, qui contient les renseignements nécessaires.

De plus, c'est l'entité mathématique ||2 qui donne des renseignements sur la densité électronique.

D'où l'idée de tracer, pour visualiser ces densités électroniques, des courbes (ou surfaces) d'isodensité électronique.

Les courbes d'isodensité électronique sont des surfaces pour lesquelles ||2 = k (k  < 1)

L'exemple des orbitales de type pz permet de visualiser la différence entre les notions de partie radiale et de courbe d'isodensité :
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Même si ces notions sont différentes, il est logique de retrouver une allure semblable entre les deux représentations (c'est la partie angulaire qui définit les directions privilégiées). Cependant :

C'est la représentation des courbes d'isodensité qui donne la meilleure idée de l'extension spatiale de la densité électronique pour chaque orbitale

IMPORTANT :
En pratique, pour représenter une orbitale :


• On schématise la forme d'une courbe d'isodensité électronique.


• On affecte aux lobes dessinés les signes de la partie angulaire correspondante :



◊ En indiquant explicitement le signe.



◊ En grisant la partie positive et en laissant blanche la partie négative.



◊ En hachurant la partie positive et en laissant blanche la partie négative.

Exemple : représentation de l'orbitale pz :
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b. Représentations des différentes orbitales de type s, p et d :
• Orbitale s :
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• Orbitales p :
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• Orbitales d :
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Une autre représentation en perspective permet de mieux voir leur extension spatiale :
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5. Cas des ions hydrogénoïdes :

On peut effectuer un raisonnement analogue à celui fait pour l'atome d'hydrogène pour tous les hydrogénoïdes (ions avec un seul électron). Des différences apparaissent du fait de la charge différente portée par le noyau :

• Les énergies ont la forme  EQ \x(En = - 13,6 \f(Z2,n2)  (eV)) 
Dans les atomes hydrogénoïdes, l'énergie associée à une fonction propre est d'autant plus basse que la charge du noyau est grande.

• On trouve les fonctions propres en reprenant celles de l'atome d'hydrogène et en remplaçant a0 par  EQ \f(a0;Z)  . Ainsi, l'expression de la fonction 2s est :
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Donc si le maximum de densité radiale se trouvait à une distance r0 pour une fonction propre de l'atome d'hydrogène, ce maximum se trouvera à la distance  EQ \f(r0,Z)   pour l'hydrogénoïde.

Les fonctions propres des atomes hydrogénoïdes sont plus contractées que les fonctions propres correspondantes de l'atome d'hydrogène.

III
L’atome polyélectronique :
1. Différences et similitudes avec les hydrogénoïdes :

Le traitement de l'atome à Z électrons est beaucoup plus difficile que celui de l'atome d'hydrogène. Cela vient de l'existence de termes de répulsion entre les électrons dans l'hamiltonien.

• On peut montrer qu'à cause de ces termes supplémentaires, la résolution analytique exacte de l'équation de Schrödinger est impossible . Les fonctions propres sont alors développées en divers termes (développement hors programme).

• Cependant, grâce à des techniques numériques basées sur des théorèmes mathématiques, on sait que l'on peut estimer les valeurs propres de l'hamiltonien avec autant de précision qu'on le souhaite (plus on s'approche de l'énergie exacte, plus le développement des fonctions d'onde est important …).

Grâce à une approximation, on réussit à définir des fonctions propres d'hamiltoniens monoélectroniques, par analogie avec les fonctions propres des atomes hydrogénoïdes. Ces fonctions sont, par abus de langage, appelées orbitales atomiques  (OA). On les note .

Elles ne sont pas fonctions propres de l'hamiltonien exact.

Ce sont de bons points de départ pour des calculs plus complets.

Leur comportement est très proche des vraies solutions.

Rem :  Dans les calculs chimiques, on remplace parfois les fonctions hydrogénoïdes par des fonctions plus simples : les orbitales de Slater, qui représentent correctement le comportement de l'électron dans les régions les plus touchées par la liaison chimique.

2. Nombres quantiques - Energie des OA :

Par analogie, chaque orbitale atomique est écrite sous la forme :

 EQ \x(cn,l,m (r,q,j) = Rn,l(r).Yl,m(q,j)) 
n entier positif
l entier tel que 0 ≤ l ≤ n-1
   m entier relatif tel que -l ≤ m ≤ +l

Bien évidemment, il faut toujours tenir compte du fait que ms peut prendre les deux valeurs possibles pour un électron, à savoir  EQ \x(ms = ± \f(1,2))  .

Dans les atomes polyélectroniques, l'énergie des OA dépend de n et l
Rem :  Dans le cas des hydrogénoïdes, l'énergie ne dépendait que de n ! Ici, une orbitale 2s n'a pas la même énergie qu'une orbitale 2p.

2. Calculs sur les atomes polyélectroniques : le modèle de Slater :

A partir de la configuration électronique fondamentale, il est possible de calculer des grandeurs atomiques. Pour cela, il faut faire quelques approximations supplémentaires : rien n'est calculable sans faire référence à de puissants ordinateurs.

Il s'agit ici du modèle de Slater.

a. Notion d'écran - charge effective :
Comme pour les hydrogénoïdes, plus l'énergie de l'OA est élevée, plus le maximum de densité électronique est loin du noyau. En conséquence, l'attraction exercée par le noyau sur les électrons est fortement diminuée par la présence des électrons situés dans les couches inférieures.

Tout se passe comme si les électrons des couches inférieures faisaient écran aux électrons des couches supérieures.

Les électrons des différentes couches ne voient pas un noyau de charge Z, mais un noyau de charge effective Z*. On calcule Z* en retranchant à Z une charge fictive, , appelée constante d'écran. Z* et  dépendent des deux nombres n et l.

 EQ \x(Z*n,l = Z - sn,l) 
Slater a trouvé des règles empiriques de calcul de constantes d'écran permettant de retrouver avec une assez bonne précision des grandeurs mesurables (voir chapitres 2. et 3. suivants).

Soit un électron d'une sous-couche ns, np, nd, nf (le cas n = 1 est traité à part). On désire étudier l'écrantage des autres électrons, qu'ils soient sur sa couche ou sur une couche inférieure (n' ≤ n).

 EQ \x(
) 
Le tableau ci-dessous résume les différents écrantages (valeurs des i)



n' < n-1
n' = n-1
n' = n
n' > n


1s
-
-
0,30
0


ns, np
1
0,85
0,35
0


nd, nf
1
1
0,35 (*)
0

(*) : i= 0,35 pour les électrons de même nombre quantique secondaire (l). Sinon, i = 1.

Exemples : 


Calcul de Z* pour un e- 1s du lithium (Li : Z = 3).

Li : 1s2 2s1

Z*(1s) = 3 - 1*0,30 = 2,7

Calcul de Z* pour un e- 2s du bore (B : Z = 5).

B : 1s2 2s2 2p1



Z*(2s) = 5 - 2*0,85 - 2*0,35 = 2,6



Calcul de Z* pour un e- 3d de Fe2+ (Fe : Z = 26).

Fe2+ : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d6



Z*(3d) = 26 - 2*1 - 8*1 - 8*1 - 5*0,35 = 6,25

b. Calcul de l’énergie électronique de l’atome :
Dans un atome polyélectronique, la charge nucléaire ressentie par un électron i vaut Zi*. Par analogie avec le résultat sur les hydrogénoïdes, la contribution de cet électron à l'énergie atomique totale vaut Ei = - RH. EQ \f(Zi*2,ni2)  (RH = 13,6 eV) . L'énergie totale est la somme de ces contributions.

L'énergie totale de l'atome vaut donc [image: image27.wmf]
Ce calcul permet d'estimer avec un bon accord les potentiels d'ionisation (voir chapitre 4/4)

ATTENTION :

Ei = - RH. EQ \f(Zi*2,ni2)  (contribution de l'électron i à E)  n'est pas l'énergie de l'orbitale dans laquelle se trouve l'électron !

En effet, dans le modèle de Slater, Z*ns = Z*np, et donc Ens = Enp. Or une orbitale ns a une énergie différente d'une orbitale np (pour le carbone, l'orbitale 2s a une énergie de 19,4 eV, et une 2p une énergie de - 10,7 eV).

Rem : Pour améliorer la concordance entre les valeurs de l'énergie trouvée selon Slater et l'énergie expérimentale (ou plutôt pour trouver de meilleurs potentiels d'ionisation), on estime l'énergie selon la formule :
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Au lieu d'utiliser la valeur de n "classique", on la remplace par une valeur n* associée, trouvée de façon empirique :


n
1
2
3
4
5
6


n*
1
2
3
3,7
4
4,2

c. Rayon d’une orbitale, rayon atomique :
Une valeur approchée du rayon d'une orbitale () est donnée par :

 EQ \x(r = \f(n2,Z*)  a0)   (a0 = 52,9 pm) 
La démonstration sera faite en exercices avec l'expression générale des OA de Slater.

Numériquement (cf.exercices) on s'aperçoit que le rayon d'une orbitale de valence est beaucoup plus grand que celui des orbitales de cœur.

Le rayon des orbitales de valence donne une estimation de la taille de l'atome : cette estimation est appelée le rayon atomique.

Evolution dans la classification périodique :

Observations :
Cette étude sur  est faite pour les électrons de valence des cinq premières périodes. On remarque les évolutions suivantes ( est en pm) :
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 EQ \x(1)  Pour une période donnée,  diminue quand Z augmente

 EQ \x(2)   augmente brusquement quand on passe de la fin d'une ligne au début de la suivante

Interprétations :
La base de l'interprétation est la formule donnant une estimation de  :

 EQ \x(r = \f(n2,Z*)  a0)   (a0 = 52,9 pm) 
 EQ \x(1)  Quand on passe d'une case à une case voisine :

• n reste constant

• * augmente (Z*  = Z- , Z augmentant de 1, et  de moins de 1)


 diminue donc avec Z sur une ligne.

 EQ \x(2)  Quand on passe d'une fin de ligne au début de la suivante :

• on passe de n à n+1

• Z*chute brusquement (Z*  = Z- , Z augmentant de 1, et  augmente énormément, car tous les électrons autres que l'électron externe passent à un écrantage important (1 ou 0,85))


 augmente donc fortement d'une fin de ligne au début de la suivante.

d. Rayons ioniques :
• Un cation a toujours un rayon nettement plus petit que l'atome, d’autant plus petit que la charge est élevée

En effet, la perte d'un électron diminue l'effet d'écran, et augmente donc l'attraction du noyau pour les autres électrons.

• Un anion a toujours un rayon nettement plus grand que l'atome, d’autant plus grand que la charge est élevée

Les raisons sont exactement les raisons inverses du cation.

 Exemple : rayons cationiques, atomique et anionique du chlore (en pm)


Cl5+
Cl
Cl-

{Ne} 3s2
{Ne} 3s2 3p5
{Ne} 3s2 3p6

37
78
181
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