Chapitre Il :
MODELES DE L’ATOME.
STRUCTURE ELECTRONIQUE DES ATOMES

ORBITALES ATOMIQUES



MODELES DE L’ATOME.

Modele de Rutherford (1911)

Modele de Bohr 1913 (cas de I'atome d'hydrogene)

Modele de De Broglie (1925) (mécanique ondulatoire)

Equation de Schrodinger
(1926) (Fonction d'onde )



Modele de Rutherford

Pour Rutherford, le modele de I'atome était analogique au
modele planétaire :

* 'atome possedait un centre, massique, constitue par le
noyau de I'atome, qui était analogue au Soleil ou a la Terre.

* Autour de ce centre gravitent des électrons, analogues aux
planetes qui tournent autour du soleil ou aux
satellites gravitant autour de la Terre.



L'électron chargé (-) est soumis & la force d’attraction coulombienne F, di¥

noyau chargé positivement. (Le poids des électrons est considéré comme
négligeable).
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L'électron est aussi soumis a la force centrifuge F. due a son
mouvement circulaire :
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Energie totale = Energie cinetique + Energie potentielle
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Energie totale = Energie cinetique + Energie potentielle
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Modele de Rutherford

Pour Rutherford, le modele de I'atome était analogique au
modele planétaire :

* 'atome possedait un centre, massique, constitue par le
noyau de I'atome, qui était analogue au Soleil ou a la Terre.

* Autour de ce centre gravitent des électrons, analogues aux
planetes qui tournent autour du soleil ou aux

satellites gravitant autour de la Terre.
N mEEmmEmmmm——_—mmmmmm—— |

e~ |

Energie totale = T =

gme, T

Cette énergie est negative : elle est fonction de 1/r.



Jj

e".

1

Energie totale =

3T1te 4

T

2 1
17 = I
i 4me o n“,.—.‘.’i

Cette énergie est negative : elle est fonction de 1/r.

électron

Proton ()

_________________________________________________________________________________

_________________________________________________________________________________



Modele de Bohr, il énonca trois postulats :

* Un postulat « meécanique » : les trajectoires circulaires de
I'électron sont stationnaires et a eénergie constante. Sur ces
orbites stables, I'électron ne rayonne pas.

* Un postulat « optigue » . ce n'est que lors du passage de
I'électron d’'une orbite stationnaire a I'autre que I'on peut observer
une variation d’énergie, correspondant a I'émission ou 'absorption
d’'un photon d’énergie fixee par la relation d’Einstein.

*Un postulat « quantiqgue » : les orbites stables sont celles pour
lesquelles le moment cinétique orbital de I'électron (m.v.r) est

guantifié. h
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* Un postulat « quantique » : les orbites stables sont celles pour
lesquelles le moment cinétique orbital de I'électron (m.Vv.r) est quantifie.
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Absorption et emission d'énergie

* Un postulat « optigue » : ce n'est que lors du passage de
I'électron d’'une orbite stationnaire a I'autre que I'on peut observer
une variation d’énergie, correspondant a ’émission ou I'absorption
d'un photon d’énergie fixee par la relation d’Einstein.

AE = 1 E.f _ El 1 h V)= h C/ k v : fréquence de la radiation

« Atat ). : longueur d’onde
E-f ' m ..]ﬂﬂl ¢ : vitesse de la lumiére : ¢ = 3.108 m.g!
Ei | é :at mt]ﬂl h : constante de Planck : h=6,626.10-34 ] s

Chague raie est caractérisée pgr sa fréquence D:£

ou son nombre donde V=

Le spectre de lI'ensemble des radiations peut se présenter de la facon
suivante :
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MODELE de BOHR & SOMMERFELD

Ce modele explique les spectres de « raies » de | atome H
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Pour I'hydrogéne, On obtiendra une série de groupes de raies lumineuses
constituant le spectre d’emission de I’hydrogene.

Chaque groupe de raies est appelé une série et porte le
nom du savant qui I'a découvert.

Les seuls echanges d'énergie possibles entre I'atome et
I'extérieur sont donnés par la relation

.' 4 )
AE e . mee™ 1 1
h.—n, n hn B 2,9 :(_2__2
270 2 1 8Eh” i n7  n5

N; est un nombre entier appelé nombre quantique.



Quand n = n, > 1, 'atome est dans un état excité et I'électron
occupe une orbite n,,.
Ce changement d'orbites induit des lumieres émises ou

absorbées caracterisees par des frequences V reliees par la

relation de Planck : AE=hV ==>V=AE/h =C /A

En posant R,, (cte de Rydberg)
=1,09677.10' m* alors:




En posant R, (cte de Rydberg) = 1,09677.10’ m* alors
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Cette relation permet de calculer les différentes longueurs
d'ondes correspondantes aux transitions electroniques de
I’'nydrogene entre deux niveaux d’eénergie. En géneéral, on
trouve plusieurs seéries de spectre selon le niveau ou se
trouve I'électron :
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Spectre de 'atome d’hydrogene - transitions électroniques



