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Niveaux d’énergie dans les atomes
Défaut quantique - Effet d’écran

par André GILLES,
Lycée Jean-Lurcat, Martigue.

. ATOME D'HYDROGENE ET LES IONS HYDROGENOIDES.

L’étude des spectres montre bien que l'énergie des niveaux
électroniques de l'atome d’hydrogéne est quantifiée par la
relation :

Ry 13,595
E, = —— = — — ¢V, n € N (¢)]
nz n?

et pour un ion hydrogénoide (un noyau portant Z charges posi-
tives et un seul électron autour) :

Z2
E, = —Ry —. (2)
n2
Cette expression donne d’excellents résultats (pour n = 1)

comme on peut le voir sur le tableau suivant : |

7 Elément Processus Energie d’ionisation
- d’ionisation expérimentale calculée
1 H H - H+ 13,595
2 He He+ —» He2+ 54,14 54,38
3 Li LiZ+ — L3+ 121,84 122,36
4 Be Bed+ - Bet+ 216,63 217,52
5 B B4+ . B3+ 338,5 339,88
6 C C5+ — C6+ 487,55 489,42
7 N N6+ — N7+ 663 666,16
8 ¢} 07+ - 08+ 867 870,08
9 F F8+ - F9+ 1098 1101,20
10 Ne Ned+ - Net¢ 13555 1359,50

(d'aprés G. PANNETIER : Chimie - Physique générale, Masson, p. 267).
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Bien que les commentaires du programme nous restreignent
a l'atome d’hydrogéne, il est possible de signaler a nos éléves
que le niveau K (n = 1) «s’enfonce » trés vite lorsque la charge
nucléaire augmente.

Il. LES ATOMES POLYELECTRONIQUES.

La présence de plusieurs électrons complique le probleme :
I'énergie d’un niveau électronique n’est pas due exclusivement
a linteraction de 1'électron considéré et du noyau mais égale-
ment aux actions des autres électrons. Nous allons distinguer les
orbitales externes des orbitales internes correspondant d’ailleurs
a des domaines différents en spectroscopie optique.

11.1. Les orbitales externes.

L’é¢tude des spectres conduit comme pour l'hydrogéne aux
¢énergies des différents niveaux. On sait qu’elles ne ‘dépendent plus
seulement du nombre quantique principal » mais aussi du nombre
quantique secondaire ou azimutal !; ! est entier ou nul. Selon
la valeur de [ (0, 1, 2, 3,...) Yorbitale est appelée s, p, d, f,..

Les raies des spectres sont groupées en séries comme pour
I'hydrogene. Dans une méme série, on classe toutes les raies par-
tant du méme niveau inférieur; exemple (Na) :

niveau niveau
supérieur inférieur
Série : np « 3s
(n>3)

On obtient I'énergie du niveau # p par différence entre I'éner-
gie d’ionisation du niveau 3s, |E;,l, et I'énergie de la transi-
tionnp « 35 :

6 ALY LL /L1 L

énergie
(nf_ .E:n/fx, hy = Enp—-E35

&
hY

| Bz

34 ——

L'orbitale (n, p) et plus généralement l'orbitale atteinte carac-

térisée par le couple de nombres (n,1) est une orbitale externe ;

I'expérience montre que son énergie suit une relation empirique
du type :
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Ry
E,i = ——--w— (3)
(n—dy

ol d est un facteur correctif appelé défaut quantique dépendant
de ! et non de n. Il est assez souvent petit devant n pour que :

Ry 2d
En.zz————<1+——> (4)

n? n

Les orbitales de méme nombre quantique azimutal I, mais
de n croissant, correspondent 4 des maxima de densité de
probabilité de présence de l'électron de plus en plus loin du
noyau; on va donc peu -a peu se rapprocher de la forme de
I'hydrogene :

(Noyau Z +, (Z—1) électrons), 1 seul électron trés externe
- e ——— o —
= 1 seule charge +

-

Le défaut quantique d ne change pas, mais le terme correc-

tif —— dans (4) s’atténue rapidement.
n

Les orbitales tres externes ont des énergies du type
Ry

Epi= ——.
n2
Les surfaces d'isodensité de probabilité de présence de 1'élec-
tron des orbitales de méme n mais de I distincts sont différentes :

1 = 0, orbitale s surface d'isodensité :

1 =1, orbitale p surface d'isodensité :

Un électron p a une densité de probabilité de présence nulle
au noyau, ce qui n’est pas le cas d'un électron s. Un électron p
n'est pas aussi pénétrant qu'un électron s et le défaut quantique
décroit quand ! augmente.
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Exemple Na: de3s avls d =135 1=0
de3paép 0,86 1
de3daeé6d 2,01 2
de 4f a 6f 0,001 3
52 0,000 00 4

Lorsque Z croit, une orbitale (n, ) est de plus en plus interne
et le défaut quantique d augmente.

=1 =0
Na Z=11 d = 0,86 Li Z=3 d=1043
K 19 1,73 Na 1 1,35
Rb 37 2,68 K 19 2,20

d croit pratiquement de 1 & chaque ligne de la classification. Ceci
explique que les énergies d'ionisation ne varient pas beaucoup
pour les alcalins : Li, Na, K, Rb, Cs.

Li Na K Rb Cs
% 258 0«35 0 45 © 55| ©«6s
Energie
exp (eV) 5,37 512 432 4,16 3,88
13,56 13,56 13,56
calculée |———- = 5,50 =498 = 4,19 — —
(2~043)2 (3—1,35) (4 —2,202

Le défaut quantique apparait comme un terme correctif empi-
rique mais sa variation montre que les niveaux qui se res-
semblent (quant aux énergies) sont ceux qui ont, non pas le
méme nombre quantique principal n, mais le méme numéro si
on compte a partir de U'extérieur de l'atome. Ce résultat sera tres
important lorsqu’'on voudra former les orbitales moléculaires par
combinaison des orbitales atomiques puisqu’on ne peut combiner
que des orbitales d’énergies voisines.

11.2. Les orbitales internes.

L’é¢tude des raies d’émission X a montré que la fréquence
d'une des raies est liée au numéro atomique Z par la relation
de Moseley (1913) :

Vv = a(Z—8) (5)

ol a et B sont des constantes qui ne dépendent que de la raie
choisie et pas ou trés peu de Z. B est appelée « constante d'écran » :
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on congoit aisément qu'un électron ne subit pas l'attraction de
toute la charge nucléaire Z, mais que celle-ci est atténuée par les
autres électrons d'une valeur S qui dépend de I'état électronique
envisagé. B dépend donc a la fois des états de départ et d’arrivée.
Nous reviendrons ultérieurement sur cette question, 4 'aide d'un
exemple numérique.

Avant d’aborder le probléme des transitions entre deux états
liés de l'électron, et pour simplifier, envisageons celui de l'ioni-
sation. Le travail mis en jeu lors du processus d’arrachement de
I'électron mesure 'énergie E, ; de l'orbitale (n,1) ol se trouvait
I'électron au départ. Au fur et 4 mesure que 1’électron franchit
les divers niveaux occupés, il subit une attraction d’intensité dé-
croissante de la part du noyau. La charge nucléaire que « voit »
I'électron décroit au cours de son départ jusqu'a la valeur 1 :

NOYAU
(+Z, Z—1 électrons) .. .. .. ..e-
=+1

L’expérience montre qu’on peut mettre 1'énergie d’ionisation

sous la forme :
(Z—on 1P
E,1= —Ry ———— (5)
n?

ol o, ; est la constante d’écran caractéristique de l'orbitale (1, 1)
de départ. Elle représente une moyenne entre "écran S que subit
Pélectron dans l'orbitale (#, 1) et sa valeur maximale Z — 1.

SLATER a calculé de fagcon empirique les contributions S de
chaque électron & I'écran total S subi par un électron déterminé.
La connaissance des valeurs de S permet, en retour, de calculer
I’énergie d’un état atomique stationnaire.

CONSTANTES D'ECRAN DE SLATER : S

Electron faisant écran

Electron

protégé 1s 2s 2p 3s 3p
1s 0,35 0 0 0 0
2s 0,85 0,35 0,35 0 0
2p 0,85 0,35 0,35 0 0
3s 1,00 0,85 0,85 0,35 0,35
3p 1,00 0,85 0,85 0,35 0,35

11.2.1. EXEMPLE DE CALCUL D’ENERGIE D’IONISATION.

Prenons le cas du sodium Na, Z = 11, de configuration élec-
tronique fondamentale (1 s)2 (2s) (2 p)¢ (3s).
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Calculons I'écran S subi par chaque électron et appelons Z’
la différence Z—S :

1s I'électron 1 s ne subit d’écran que de la part de l'autre
électron 1s : S = 0,35, Z* = 11—0,35 = 10,65;

2s,2p chaque électron 2s ou 2 p subit I'écran des deux élec-
trons 1s et des 7 autres électrons 2s et 2p :

S =2x08+7x%x035 =415 Z" = 11—4,15 = 685;
3s S =2x100+8x085 = 880, Z7 = 2,20.

L’énergie de 'atome de sodium dans son état fondamental
est donc :

72
tNa = Ry & ———
i p2
10,652 6,852 2,202
= —Ry X 2+ X 8 + x 1
12 2
E€Na — —321,4 RH.

Insistons sur le fait que chaque terme de la somme ne
peut pas étre 'énergie de l'orbitale (7, ) puisque l'écran varie au
cours de l'ionisation.

Pour avoir lénergie de l'électron 1s, nous allons calculer
I'énergie de l'ion Na+ dans sa configuration excitée (1s) (2s)
(2 p) (3s) et la retrancher a la valeur précédente de ey, :

Na+

1s S$=02" =11
2s,2p S =1x08+7x035 = 330,Z" = 17,70
3s S=1x10048x%x085 = 7,80, Z" = 3,20
112 7,702 3,202
enat = — Ry <—+ X 8 + ><1>
12 22 32
= —240,7 Ry
Ei; = tna—enat = — 80,7 R,

L’expérience donne — 80,9 Ry.
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On peut alors calculer o :
(Z — 0 5)2
12

d'oir oy, = 2,02; on voit qu'elle est bien supérieure 2 S qui vaut
0,35 dans l'atome et 0,00 dans lion.

Eis = —80,7 Ry = —Rgy

Pour avoir l'énergie des orbitales 2 s ou 2 p, on calcule I'éner-
gie de l'ion N,+ dans la configuration excitée (15)2 (2s, 2p) (35);
on trouve :

10,652 7,20 3,052
E’Na+:——RH — X2+ X7+ x 1
1 2 32

= —318,6 Ry

soit une énergie d'ionisation de 2,8 Ry en accord presque total
avec la valeur expérimentale 2,79 Ry pour le 2 p alors que le 2,
avec 5,10 Ry est tout a fait différent. Le fait de traiter les é€lec-
trons s et p comme identiques ne peut bien siir pas rendre compte
des différences expérimentales entre ces niveaux ; différences qui
s’atténuent avec la masse atomique croissante.

11.2.2. RETOUR SUR LA LOI DE MOSELEY.

v
R—n
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Rares sont les ouvrages généraux qui donnent des valeurs
numeériques pour a et §. G. PANNETIER, dans son ouvrage « Chimie -
Physique générale », donne un graphe que nous reproduisons ici,

/v
représentant —— en fonction de Z pour la raie K,, corres-
Ry

pondant a la transition d'un électron du niveau 2 p3;; au niveau 2 s
(Yindice 3/2 caractérise le nombre quantique interne j.)

v et Ry sont exprimées dans la méme unité.

La précision du graphe nous permet d’en tirer ’équation de

la droite :
v
— ~09(Z—3)
Ry

ou, mieux, en rendant & v et Ry leurs dimensions habituelles

hv
— =09 (Z—-3). (6)
Ry

Nous allons établir cette relation numérique en faisant la
"différence des énergies des deux états impliqués dans le cas du
sodium :

état excité supérieur :

Na+ : (1s5)(2s2 (2 p)¥(3s)

e (Z—0,85—7 % 0,35)2
- 72
Ry 22
(Z—1—8 x 0,85y
X 8—
32
état inférieur :
Na+ : (1sR(2s2(2p)(35s)
8”
= —(Z—0,352...
Ry
(Z—2 x 085—6 x 0,357 (Z—2—17%085»
X 2— X 7 — -
2 32

On remarque que les derniers termes dans chaque expression

(Z—1.80) (Z—1795»
ne différent que trés peu : et 5 . Dans le
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calcul de l'énergie de la transition, ces termes vont donc dispa-
raitre. Il en serait de méme s'il y avait deux électrons 2s et
méme des électrons 3 p, 45, 3d, etc. Par conséquent, le calcul
que nous avons entrepris est valable non seulement pour le
sodium mais pour tous les éléments plus lourds (Z > 11) :

hv g —”
- = — = 075(22—2Z +5)
Ry Ry

compte tenu du domaine de définition de Z (> 11), cette relation
peut étre approchée par :

hv
— =~ 0,75(Z—2p,
Ry

hv
— ~ 087(Z—2)
Ru

a rapprocher de la relation (6). L'accord est excellent sur la pente
qui ne fait pas intervenir les constantes d'écran. L'ordonnée a
l'origine, qui en dépend, est moins correcte, encore que sur le
graphe elle soit délicate a2 déterminer.

soit encore :

lll. GONCLUSION.

S’il n’est pas question d'aller en terminale bien au-dela de
l'atome d’hydrogéne, toutefois il peut étre tentant d’exposer rapi-
dement 4 nos éleéves les raisons qui ont poussé a adopter le
numéro atomique Z comme la signature d'un élément. La loi de
MoseLEY vient alors naturellement et l'explication qualitative des
constantes a et B s'impose. Nous avons surtout voulu attirer
I'attention sur le fait que l'écran varie lors de toute transition,
ce qui interdit de relier B exclusivement a I'état de départ.



