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3.2 Atomes polýelectroniques . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 37

3.2.1 Structuréelectronique . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 37
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Chapitre 1

L’AUBE DE L’ATOMISTIQUE
MODERNE

1.1 Le monde classique

Au début du XXe sìecle, la physique classique a atteint sa pleine maturité avec
des d́eveloppements parallèles en ḿecanique, eńelectromagńetisme et en thermo-
dynamique, permettant une description et une compréhension satisfaisante d’un
grand nombre de phénom̀enes. Ce succès avait fait croire que les prémisses de la
mécanique et de l’électromagńetisme classique (non-relativiste) s’appliqueraient
mêmeà la description du monde microscopique. Plusieurs nouveaux phénom̀enes
observ́esà cettéepoque ont cependant conduità une remise en cause des concepts
classiques culminant avec l’avènement de la ḿecanique quantique.

Dans ce chapitre, on passera d’abord en revue la conception des théories clas-
siques concernant la nature de la matière et celle de la lumière. Onétudiera en-
suite les observations clefs qui ont conduità l’abandon des concepts classiques au
profit d’une nouvelle description, celle de la mécanique quantique.

1



CHAPITRE 1. L’AUBE DE L’ATOMISTIQUE MODERNE 2

1.1.1 Matière corpusculaire

La physique classique conçoit la matière comme un assemblage de particules,
dont le mouvement est régi par l’́equation de Newton (deuxième loi de Newton).
L’ état d’un tel syst̀eme de particules serait spécifié par la donńee simultańee des
vecteurs de positions ({~ri}) et de vitesses ({~vi}) des diff́erentes particules̀a un mo-
ment donńe (conditions initiales) et du champ de force (~Fi({~ri})) agissant sur ces
particules. Ce champ de force est géńeralement la ŕesultante de forces extérieures
et de forces d’interaction entre les particules au sein du système. L’́equation de
mouvement classique :

équation de Newton

mi
d2~ri

dt2
= mi

d~vi

dt
= ~Fi (1.1)

permettrait par la suite de connaı̂tre ces m̂emes donńees (c.̀a d. l’état classique)̀a
tout instant ult́erieur et de tracer la trajectoire des particules constituant le système.

Les observables sont des propriét́es ḿecaniques comme l’énergie, cińetique ou
potentielle, ou les deux̀a la fois (́energie totale), le moment cinétique, l’impulsion
du syst̀eme.

Énergie cinétique

Ecin =
1

2
m1v

2
1 +

1

2
m2v

2
2 + ... (1.2)

=
∑

i

1

2
miv

2
i

Énergie potentielle
Epot = V (~r1, ~r2, ....) (1.3)

Énergie totale

Etot = Ecin + Epot =
∑

i

1

2
miv

2
i + V (~r1, ~r2, ....) (1.4)
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Moment cinétique

~L(total) = m1~r1 × ~v1 +m2~r2 × ~v2 + ... (1.5)

=
∑

i

mi~ri × ~vi

Quantit é de mouvement (impulsion)

~p(total) = m1~v1 +m2~v2 + ... (1.6)

=
∑

i

mi~vi

Ils peuvent aussîetre des propriét́esélectriques du système. Par exemple le mo-
ment dipolaire d’un système de particules chargées (de chargesqi) est

~µ =
∑

i

qi~ri. (1.7)

Peu en importe la nature, qu’elles soient mécanique oúelectrique, ces propriét́es
(a) peuvent en principe prendre une valeur quelconque, et (b) dépendent d’attri-
buts corpusculaires des constituants du système, leur masse (mi), leur charge (qi),
etc. La conception classique de la matière est donc une conception purement cor-
pusculaire, d́eterministe et cursive.

1.1.2 Lumière et ondeśelectromagńetiques

Les d́eveloppements eńelectromagńetisme classique, dont toute la phénoḿeno-
logie est ŕesuḿeeélégamment par leśequations de Maxwell, ont conduità l’as-
similation de la lumìereà une ondéelectromagńetique, apportant finalement une
unification de l’optique, de l’́electricit́e et du magńetisme : Une ondéelectromagńe-
tique comporte en fait deux ondes progressives, l’une décrite par les oscillations
spatio-temporelles du vecteur champélectrique~E(~r, t), l’autre par celles, dans
une direction normalèa celle de~E(~r, t), du vecteur champ magnétique ~B(~r, t),
voir figure1.1.
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FIG. 1.1 –Illustration d’une ondéelectromagńetique. Les oscillations du champ
électrique~E(t) sont repŕesent́ees en rouge, celles du champ magnétique, en bleu.
Adapt́e du site web de F.K Hwang, National Taiwan University, Taiwan. Voir :
http ://www.phy.ntnu.edu.tw/java/index.html

On retiendrait en particulier de cette description du rayonnement que (a) les pro-
priét́es d’un rayonnement est décrit par ces attributs ondulatoires : sa fréquence
ν ou sa longueur d’ondeλ = c/ν, (c = 2.997925 × 108 m/s est la vitesse de
propagation la lumìere dans le vide), son amplitude ou son intensité, (b) l’énergie
port́ee par un rayonnement est conçue proportionnelleà son intensit́e I qui lui
est proportionelle au carré de l’amplitude du chamṕelectrique (I ∝ | ~E|2max).
Comme cette amplitude peutêtre varíee de façon continue, l’énergie d’un champ
électromagńetique peut prendre n’importe quelle valeur. Elle couvre un spectre
absolument continu.

http://www.phy.ntnu.edu.tw/java/index.html
http://www.phy.ntnu.edu.tw/java/index.html
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1.2 Remise en cause des concepts classiques

1.2.1 Effet photóelectrique

L’effet photóelectrique, d́ecouvert par Hertz (1887), consiste en l’émission d’́elec-
trons par une plaque ḿetallique irradíee par un rayonnement ultraviolet. Le dis-
positif exṕerimental typiquement utiliśe dans l’́etude de cet effet est schématiśe
à la figure1.2. Il permet de mesurer le courantélectrique associé auxélectrons
émis (le courant d’́electronsémis), l’énergie cińetique de ceśelectrons en fonc-
tion de l’intensit́e et de la fŕequence de la lumière incidente. On peut faire alors

FIG. 1.2 – Dispositif exṕerimental typiquement utilisé dans l’́etude de l’effet
photóelectrique.Tiré d’un applet Java de W. Fendt ; voir
http ://www.walter-fendt.de/ph11f/photoeffect f.htm

les observations suivantes

1. L’ émission d’́electrons ne se produit que si la fréquence du rayonnementν
dépasse un valeur de seuilν0. Aucun courant d’́electrons n’est obtenu pour
ν < ν0, quelle que soit l’intensité I du rayonnement.

http://www.walter-fendt.de/ph11f/photoeffect_f.htm
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2. la valeur de la fŕequence de seuilν0 est caract́eristique de la matière (du
métal) constituant la plaque.

3. Pourν > ν0, l’ énergie cińetique deśelectronśemis augmente lińeairement
avecν et est ind́ependante deI.

4. L’intensité du rayonnement utilisé n’affecte que l’intensit́e du courant d’́elec-
tronsémis pourν > ν0.

FIG. 1.3 –Variation, avecν, de l’énergie cińetique deśelectronsémis par une
plaque de rubidium, de potassium ou de sodium irradiée par un rayonnement de
fréquenceν. Figure tiŕee de P. W. Atkins, Physical Chemistry, 2nd ed., Freeman,
N.Y., 1997 ; Ch. 11, Fig. 11.11

Ces observations, illustréesà la figure1.3pour trois ḿetaux alcalins, sont en nette
opposition avec la th́eorie classique du rayonnement : En effet, on s’attendà ce
que deśelectrons soient́eject́esà toute valeur deν pourvu que l’intensit́e I soit
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suffisamment grande, puisque l’énergie port́ee par l’onde lumineuse serait pro-
portionnelleà cette intensit́e. Avec un rayonnement de faible intensité, on devrait
même pouvoir observer l’effet si l’on attend suffisamment longtemps pour per-
mettre à l’énergie rayonnante d’être communiqúee (contin̂ument) à la matìere
de la plaque. Il n’en est rien, car l’effet photoélectrique est instantané d̀es que
la conditionν > ν0 est satisfaite. Les observations préćedentes indiquent que,
contrairement̀a la conception ondulatoire de la lumière, l’énergie du rayonnement
incident semblêetre proportionnellèa la fŕequenceν plutôt qu’à I, et que cette
énergie est transféŕee int́egralement̀a la matìere, de façon discrète. Ceci amena
Einsteinà proposer (en 1905) l’hypothèse suivante

Hypothèse d’Einstein
L’ énergie rayonnante de la lumière incidente est portée par des paquets
insécables, appelés photons. Cettéenergie, de grandeurhν, ne peut̂etre ab-
sorb́ee qu’int́egralement par la matière.

h étant une constante universelle, la constante de Planck,h = 6.626 × 10−34 J.s
Il s’agit là d’une hypoth̀ese de quantification, celle de l’énergie d’un rayonnement
électromagńetique. Elle permet de rendre compte des observations expérimentales
de la façon suivante. Lors de l’éjection d’unélectron, le ḿetal absorbe un photon
et utilise en partie cettéenergie pour vaincre les forces qui retiennent cetélectron
li é aux ions dans le ḿetal. Cette quantité d’énergieW est appeĺee ”travail d’ex-
traction” ou ”́energie d’extraction”. Elle est caractéristique de la nature du ḿetal.
Le photon absorb́e doit avoir donc unéenergie au moinśegaleàW := hν0 (ceci
définit la fréquence de seuil) pour causer l’émission photóelectrique. La partie res-
tante de l’́energie du photonhν serait convertie eńenergie cińetique de l’́electron
émis :

Ecin = hν −W = h(ν − ν0) (1.8)

produisant la variation lińeaire deEcin avecν, telle qu’observ́ee exṕerimentalement.

1.2.2 Rayonnement du corps noir

Tout corps chauff́e émet de la lumìere. La lumìereémise varie avec la tempéra-
ture, passant du rouge au blanc puis au bleu, au fur età mesure que la température
augmente. Les d́etails quantitatifs du spectre d’émission d́ependent beaucoup de
la constitution du corps, son degré d’isolation avec son environnement. Un corps
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idéal qui absorbe et́emet des radiations de toutes fréquences est appelé ”corps
noir” et sert de mod̀ele pour l’́etude de l’́emission du rayonnement thermique par
des mat́eriaux ŕeels. La figure1.4montre les courbes d’intensité du rayonnement
du corps noir en fonction de la longueur d’ondeémise et pour diff́erentes valeurs
de la temṕeratureT . En consid́erant que le rayonnementémis vient de l’oscillation

FIG. 1.4 – Intensit́e du rayonnement du corps noir en fonction de la longueur
d’ondeémiseà différentes temṕeraturesT . Figure adapt́ee de P. W. Atkins, Phy-
sical Chemistry, 2nd ed., Freeman, N.Y., 1997 ; Ch. 11, Fig. 11.1

desélectrons dans le matériau (solide) du corps noir,à la manìere de minuscules
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antennes, et en employant les lois de la physique classique bien connues au début
du XXe sìecle, les physiciens théoriciensétaient arriv́esà une distribution spec-
trale de la forme (loi de Rayleigh-Jeans)

dρ(ν, T )

dν
=

8πkBT

c3
ν2 (1.9)

où kB est la constante de Boltzmann,c la vitesse de la lumière etT la temṕerature
(en Kelvin). Cette distribution th́eorique pŕedit une divergence enν2, une ”catas-
trophe dans l’ultra-violet ”, (catastrophe dans la gamme des hautes fréquences),
comme le montre la courbe en pointillée sur la figure1.5, pourT = 5000 K.

FIG. 1.5 – Intensit́e du rayonnement du corps noir en fonction de la longueur
d’ondeémisèaT = 5000K. En pointillé : prédiction de la loi de Rayleigh-Jeans,.
démontrant le probl̀eme de la catasptrophe ultraviolette.Figure tiŕee du site
web de C. R. Nave (Georgia State University), voir :http ://hyperphysics.phy-
astr.gsu.edu/hbase/hframe.html

Pour ŕesoudre le problème, en 1900, Planck proposait que l’énergie d’un oscilla-
teur électronique responsable du rayonnement du corps noir ne peut prendre que
des valeurs discrètes,En = nhν, n étant un nombre entier, etν la fréquence d’os-
cillation de l’oscillateuŕelectronique consid́eŕe. C’est d’ailleurs Planck qui fut le

http://hyperphysics.phy-astr.gsu.edu/hbase/hframe.html
http://hyperphysics.phy-astr.gsu.edu/hbase/hframe.html
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premierà introduire, avec cette hypothèse, la constanteh qui porte depuis son
nom. Cette hypoth̀ese de quantification de Planck (il s’agit ici de la quantification
d’uneénergie mat́erielle) introduite de façon ad-hocà la th́eorie du rayonnement
du corps noir, conduit̀a une nouvelle forme de la distribution spectrale. Elle se lit

dρ(ν, T )

dν
=

8πh

c3
ν3

ehν/kBT − 1
(1.10)

La distribution de Planck résoud le probl̀eme de la divergencèa hautes fŕequences
et reproduit bien le spectre expérimental du corps noir.

1.2.3 Spectre de raies des atomes : Modèle de Bohr

L’hypothèse atomique, sous jacenteà la conception de la matière des chimistes
depuis les travaux de Dalton, trouvait un appui de taille avec les découvertes de
Rutherford, mais bien des questions sont soulevées du m̂eme souffle concernant la
stabilit́e de l’atome, son spectre d’émission. En effet, sous l’effet d’une décharge
électrique les atomes (d’un gaz monoatomique)émettent du rayonnement, mais
ce n’est pas n’importe quel rayonnement qui estémis. D́ecompośe par un prisme,
ce rayonnement donne typiquement un spectre discret, appelé spectre de raies,
caract́eristique de l’́elément consid́eŕe.

La figure1.6 montre le spectre de raies de l’atome d’hydrogène et aussi celui du
néon.

Dans les deux cas, on distingue plusieurs séries de raies, chacune convergeant
vers une limite propre. Dans le cas du spectre de l’atome d’hydrogène, une śerie,
la śerie dite de Lyman, converge vers une longueur d’onde limiteλ = 91.2 nm.
Une autre, la śerie de Balmer, convergèaλ = 364.7 nm, etc. Par la suite, Rydberg,
étendant les travaux de Balmer, a noté que toutes les raies du spectre de l’atome
d’hydrog̀ene peuvent se représenter par la formule

ν =
1

λ
= RH

(
1

n2
1

− 1

n2
2

)
(1.11)

où n1, n2 sont deux nombres entiers non-nuls, etRH est une constante, appelée
constante de Rydberg, valant

RH = 109680 cm−1.
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FIG. 1.6 – Spectres de raies de l’atome d’hydrogène et du ńeon.Tirés du site
web de J. Talbot, (Ottawa University) ; voir :http ://home.achilles.net/˜ jtal-
bot/data/elements/

L’inverse d’une longueur d’onde est appelée un nombre d’onde. La quantité ν
définieà l’équation1.11est donc un nombre d’onde.

La compŕehension profonde de l’origine de ces spectres de raies, de la formule
de Rydberg pour l’atome d’hydrogène en particulier, n’est possible qu’avec la
mécanique quantique. Classiquement, en admettant le modèle plańetaire de l’atome
de Rutherford, òu l’on conçoit deśelectrons gravitant autour du noyau, on com-
prendrait mal tout d’abord comment les atomes peuvent exister dans unétat stable.
En effet, lesélectronsétant des particules chargées, leur mouvement autour du
noyau s’accompagnerait nécessairement de l’émission continue de radiation, cou-
vrant un spectre continu.À cause de cettéemission, l’́electron perdrait contin̂ument
de l’énergie et devrait ultimement tomber sur le noyau. Cette question de stabilité
miseà part, la physique classique prévoit un spectre d’émission continu, pas un
spectre de raies discret.

Modèle de Bohr

http://home.achilles.net/~jtalbot/data/elements/
http://home.achilles.net/~jtalbot/data/elements/
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Le premier mod̀ele (plańetaire) de l’atome incorporant une hypothèse de quanti-
fication est le mod̀ele de Bohr d’un atome d’hydrogénöıde (de charge nucléaire
+Ze). On y imagine d’abord l’́electron (de massem, de vitessev) en équilibre
sur des orbites circulaires, ce qui se décrit par la condition

Condition d’́equilibre : Force de Coulomb = Force centrifuge

Ze2

(4πε0)r2
=
mv2

r
(1.12)

On note pour le moment deux réarrangements utiles de cette relation

mv2

2
=

1

2

Ze2

(4πε0)r
(1.13)

et

m2v2r2 = m
Ze2

(4πε0)
r (1.14)

La premìere de ces deux relations, eq.(1.13) nous permet de mettre l’expression
de l’énergie totale du mouvementélectronique sous la forme

E =
1

2
mv2 − Ze2

(4πε0)r
= −1

2

Ze2

(4πε0)r
. (1.15)

On introduit maintenant

Hypoth̀ese de Bohr

quantification de|~L| = mvr

mvr = nh̄ n = 1, 2, 3, 4...(n ∈ N∗) h̄ :=
h

2π
(1.16)

Substituantm2v2r2 = n2h̄2 dans eq.(1.14), on tire une première conśequence, la
quantification du rayonr :

r = rn =
n2(4πε0)h̄

2

mZe2
(1.17)
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Utilisant ce ŕesultat dans eq.(1.15), on obtient finalement une loi de quantification
de l’énergie :

En = −1

2

Ze2

(4πε0)rn

= −1

2

mZ2e4

(4πε0)2h̄2n2
(1.18)

que l’onécrit sous une forme plus succincte

En = −Z
2

n2
Ry (1.19)

où

Ry =
me4

8ε20h
2

= 2.179× 10−18 J = 13.6 eV

est l’équivalent́enerǵetique deRH , c. à d.

RH =
Ry

hc
.

Elle peut être confondue avec la dernière donc, et est appelée aussi constante
de Rydberg. Le mod̀ele de Bohr stipule donc que seul les orbites répondant aux
conditions de quantification préćedentes sont permises. Pour l’atome d’hydrogène,
Z = 1, la premìere orbite, correspondantà la plus basse valeur de l’énergie, ce
que l’on appellera ‘́etat fondamental’, est obtenue avecn = 1. Son rayon,

a0 = r1 = 5.29× 10−11 m = 0.529 Å

est appeĺe rayon de bohr,a0. Sonénergie est de

E1 = −Ry = −13.6 eV

au dessous du seuil d’ionisation (le zéro conventionel du potentiel de Coulomb).

Pour rendre compte du spectre de raies de l’atomeH, il suffit de proposer que la
lumièreémise accompagne les transitions (sauts) d’une orbiteà une autre, avec
condition de ŕesonance de Bohr :

hν = ∆E = En2 − En1 = Ry

(
1

n2
1

− 1

n2
2

)
(1.20)

ou encore

ν = RH

(
1

n2
1

− 1

n2
2

)
(1.21)
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1.2.4 Dualit́e onde-corpuscule

La lumière se comporte comme une onde dans des expériences de diffraction,
d’interférence, mais elle manifeste un comportement corpusculaire dans l’effet
photóelectrique. On parle alors d’une dualité de comportement onde-corpuscule.
En 1924, L. de Broglie estima alors que la matière, qui semble d́emontrer une
nature corpusculaire dans les expériences connues jusque là, devrait manifester,
dans des circonstances appropriées, un comportement ondulatoire. De Broglie est
ainsi conduità ǵeńeraliser la dualit́e onde-corpusculèa la matìere. De Broglie
proposa qu’une particule de massem animée d’un mouvemnt de vitessev, donc
d’impulsionp = mv ‘aura’ une longueur d’ondeλ donńee par

Longueur d’onde de de Broglie

λ =
h

p
(1.22)

La longueur d’onde de de Broglie est très petite pour des objets macroscopiques,
mais pour des particules microscopiques comme desélectrons, des neutrons, des
protons, elle peut̂etre comparable aux dimensions atomiques ou moléculaires aux-
quelles ces particules sont confinées.

On s’attend donc̀a ce que des phénom̀enes ondulatoires, tel que la diffraction par
un ŕeseau cristallin, bien connue pour des rayons X (rayonnementélectromagńetique
de tr̀es haute fŕequence), puisse se produire avec un faisceau de particules. Davis-
son et Germer, en 1927, et G. P. Thomson en 1928, avaient apporté une confir-
mation exṕerimentale de la relation de de Broglie, en démontrant la diffraction
d’électrons̀a travers une feuille d’aluminium et en faire ressortir la ressemblance
avec la diffraction de rayons X.

Principe d’incertitude.

Une conśequence conceptuelle importante de la relation de de Broglie est le prin-
cipe d’incertitude qui donne une limite théorique et principielle, c’est-à-dire ind́e-
pendante de toute considération instrumentale,̀a notre capacité de mesurer, et de
connâıtre avec pŕecision, simultańement, la positionet l’impulsion ou la vitesse
d’une particule. Il s’́enonce :
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Principe d’incertitude de Heisenberg
Soient∆x l’incertitude dans la mesure de la positionx, ∆px, celle dans la mesure
de l’impulsion de mouvement le long dex (de vitessevx), px = mvx, d’un corps de
massem. On a toujours

∆x ·∆px ≥ h̄ (1.23)

Le principe d’incertitude stipule que, si nous voulons déterminer la position d’un
corps avec une précision∆x, alors nous introduirons une incertitude sur son im-
pulsion, donńee par

∆px ≥
h̄

∆x
.

On ne pourrait donc jamais faire mieux que connaı̂trepx avec une pŕecision∆px ≥
h̄

∆x
si x elle même áet́e d́etermińee avec une précision∆x.

Comme pour la formule de la longueur d’onde de de Broglie, eq.(1.22) la relation
d’incertitude contient la constante de Planckh, et sa petitesse fait en sorte que
cette relation est sans conséquence sur la description d’un corps macroscopique
en terme de sa trajectoire classique. Par contre, pour une particule microscopique,
comme uńelectron, un proton, cette relation a une répercussion immense. En ef-
fet, on ne peut plus spécifier simultańement la vitesse, ou l’impulsion, d’une telle
particule et sa position précise. On ne peut donc plus décrire l’état de cette par-
ticule par une trajectoire. Tout ce qui est basé sur la notion de trajectoire (ex : le
mod̀ele de Bohr) est donc faux, quand il s’agit du mouvement de particules micro-
scopiques. On doit donc trouver un autre mode de description. On en apprendra
deséléments essentiels au chapitre suivant.



Chapitre 2

UN MONDE QUANTIQUE

2.1 Mécanique quantique : pŕemisses

Comme on a vu au chapitre préćedent, classiquement, l’état d’un syst̀eme mat́eriel
est sṕecifié par la position et la vitesse des particules le constituant, c’est-à-dire par
la trajectroire qu’elles d́ecrivent dans l’espace et au cours du temps. Le principe
d’incertitude remet en cause cette description car ces particules sont des corps
microscopiques, caractériśes par des longueurs d’onde de de Broglie comparables
aux dimensions atomiques et moléculaires.

On consid̀ere ici un tel syst̀eme de particules, (celà peut̂etre un atome, une molécule),
sṕecifié classiquement par les vecteurs de position(~r1, ~r2, . . .), chaque vecteur~ri

sṕecifiant les coordonńees d’une particule, par exemple~r1 = x1
~i+y1

~j+z1
~k pour

la particule nuḿero 1.

La mécanique quantique postule une description probabiliste de la position des
particules constituant ce système atomique ou moléculaire :

16
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L’ état quantique du système est complètement d́ecrit par une fonctionΨ, (fonction
de~r1, ~r2 . . . et du tempst) dite fonction d’́etatou fonction d’onde, dont le (module
au) carŕe donne la densité de probabilit́eP (~r1, ~r2, . . . , t) de trouver le système dans
la configuration(~r1, ~r2, . . .) à l’instant t.

P (~r1, ~r2, . . . , t) =| Ψ(~r1, ~r2, . . . , t) |2 d~r1d~r2 . . . .d~rN (2.1)

Cette ‘carte’ de distribution de probabilité de pŕesence que donne la fonction
d’onde sṕecifie l’état du syst̀emeà un instantt donńe. Néanmoins, l’́etat du syst̀eme
ainsi d́efini évolue dans le temps de façon déterministe selon la loi d’évolution
appeĺeeéquation de Schr̈odinger (1925). Cettéequation a la forme ǵeńerale sui-
vante (̄h := h/(2π))

ih̄
∂Ψ

∂t
=

∑
i

−h̄2

2mi

[
∂2Ψ

∂x2
i

+
∂2Ψ

∂y2
i

+
∂2Ψ

∂z2
i

]
+ VΨ (2.2)

ou, plus succinctement :

ih̄
∂Ψ

∂t
= ĤΨ (2.3)

Au premier membre de cettéequation,i tient pour le nombre imaginaire pur
i =
√
−1 : les fonctions d’́etat quantique sont géńeralement des fonctions̀a va-

leurs complexes.̀A la seconde ligne, (2.3), on a introduit une notation spéciale
qui permet d’alĺeger l’́ecriture deśequations :Ĥ est ce qu’on appelle ”oṕerateur
Hamiltonien” du syt̀eme ; c’est un objet mathématique qui d́efinit une transforma-
tion de fonctions. La recette précise de cette transformation est explicitée dans la
premìere ligne, (2.2). L’ équation de Schrödinger remplace l’́equation de mouve-
ment de Newton, et comme cette dernière, elle est ŕegie par les forces auxquelles
sont soumis les diff́erents constituants du système. Ces forces dérivent du potentiel
V via

~Fi = −~∇iV

Dans le cas d’un atome (ou d’une molécule), les forces régissant le mouvement
des particules chargées - leśelectrons porteurs de charges négatives−e, et les
noyau(x), porteurs de charges positives,+Zαe, (e = 1.602 × 10−19 C étant la
chargeélémentaire, etZα un nuḿero atomique) - d́erivent des potentiels de Cou-
lomb, qui sont de la forme :
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– interactionélectron-noyau :

Vne = −
N∑

α=1

Zαe
2

(4πεo) | ~ri − ~Rα |
, (2.4)

– interactionélectron-́electron :

Vee =
∑

i

∑
j 6=i

e2

(4πεo) | ~ri − ~rj |
(2.5)

– interaction noyau-noyau :

VNN =
∑
α

∑
β 6=α

ZαZβe
2

(4πεo) | ~Rα − ~Rβ |
(2.6)

(Question de notation : Suivant un usage courant, on désigne ici le vecteur de
position des noyaux par~Rα pour ŕeserver~ri à celui d’unélectron)

Un atome ou une molécule est un système dit conservatif, et il existe desétats
sṕeciaux, appelésétats stationnaires, d’énergie quantifíee, bien pŕecise, conserv́ee
et dont la distribution de probabilité de pŕesence est constante au cours de l’évolu-
tion temporelle. Ce sont cesétats (ils sont en nombre infini) qui décrivent la struc-
ture des atomes et des molécules. Ceśetats sont d́ecrits par des fonctions d’onde
sṕeciales qui sont solutions d’une forme particulière de l’́equation de Schrödinger,
appeĺee

Équation de Schr̈odinger stationnaire

Ĥψ(~ri) = Eψ(~ri) (2.7)

Dans ce cas, l’état quantique ne varie avec le temps qu’à travers un facteur appelé
”facteur de phase”, de module 1.

Ψ(~ri, t) = e−(i/h̄)Etψ(~ri), |e−(i/h̄)Et| = 1 (2.8)

Tout le d́efi en chimie quantique est de résoudre cettéequation de Schrödinger
stationnaire pour obtenir l’énergie totaleE (quantifíee) associée aux mouvements
moléculaires. Pour un système donńe, l’état de plus basséenergie est l’́etat fonda-
mental. Les autreśetats sont appelésétats excit́es.
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FIG. 2.1 –Potentiel d’une particule dans une boı̂te unidimensionnelle

Même si les interactions au sein des atomes et des molécules d́erivent des po-
tentiels de Coulomb deśequations2.4-2.6, qui rendent la ŕesolution analytique de
l’ équation de Schrödinger ǵeńeralement impossible, il est parfois utile de considé-
rer des mod̀eles simples comme celui d’une particule dans une boı̂te, ou celui d’un
oscillateur harmonique, ou encore celui d’un rotateur rigide.À titre d’illustration
simple de la notion de quantification d’énergie, ońetudieraà la section suivante
la description quantique des mouvements d’une particule dans une boı̂te unidi-
mensionnelle. On donnera ensuite, sans démonstration, les solutions exactes de
l’ équation de Schrödinger pour l’atome d’hydrog̀ene.

2.2 Particule dans une bôıte uni-dimensionelle

Potentiel

Ce syst̀eme est d́ecrit par le potentiel suivant

V (x) = 0 0 < x < L

V (x) = ∞ ailleurs

Comme l’illustre la figure2.1, ce potentiel comporte un mur impéńetrable en
x = 0 et x = L. À cause de ce mur de potentiel infiniment haut, la particule ne
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peut pas se trouver̀a l’extérieur de l’intervalleI = [0, L]. Sa fonction d’onde
doit nécessairement s’annuler dès quex atteint les bornes de l’intervalle. Par
conśequent, on ne doit résoudre l’́equation de Schrödinger que pourx ∈ I, c.̀a.d.
l’ équation

(
− h̄2

2m

)
d2ψ(x)

dx2
= Eψ(x) (2.9)

avec conditions aux bornes

ψ(0) = 0, ψ(L) = 0 (2.10)

Solutions

L’ équation diff́erentielle (2.9) admet comme solution géńerale

ψ(x) = C1 sin(kx) + C2 cos(kx) (2.11)

avec

k ≡
√

2mE

h̄
(2.12)

etC1, C2 sont des constantesà être d́etermińees.

L’imposition de la premìere condition aux bornes,

ψ(0) = C1 sin(0) + C2 cos(0) = 0,

impliqueC2 = 0, et (2.11) se ŕeduità

ψ(x) = C1 sin(kx).

La seconde condition aux bornes, se lit alors

ψ(L) = C1 sin(kL) = 0,

ce qui implique que le produitkL est un multiple entier deπ, ou bien

kn =
nπ

L
, n ∈ N∗ (n = 1, 2, 3, ...) (2.13)

On a joint l’indexn à k pour sṕecifier que cette quantité (un nombre d’onde)
dépend du nombre quantiquen. Notons que seules des valeurs entières positives
den sontà retenir, car en changeant le signe den, on ne fait que changer le signe
de la fonction d’onde. On note aussi que la valeurn = 0 a ét́e exclue car elle
donnerait une solution inacceptable, la solution trivialeψ(x) = 0, ∀x ∈ I.
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Quantification de l’ énergie

Rappelant la relation entrek et l’énergieE, (2.12), on obtient de (2.13) une loi de
quantification de l’́energie

En =
h̄2k2

n

2m
=
h̄2n2π2

2mL2

ou encore

En =
n2h2

8mL2
, n ∈ N∗ (2.14)

On voit clairement dans ce cas, que la quantification de l’énergie d́ecoule de l’im-
position des conditions aux bornes (2.10) ou encore du confinement de la fonction
d’onde.

Propri étés deśetats stationnaires

On a trouv́e dans les paragraphes préćedents que les fonctions d’onde associées
aux valeursEn de l’énergie quantifíee sont de la forme

ψn(x) = C1 sin(
nπx

L
) (2.15)

où n est un entier non nul. La constanteC1 dans cette expression est détermińee
par normalisation, c.à.d. par la condition∫ L

0
| ψn(x) |2 dx = C2

1

∫ L

0
sin2(

nπx

L
)dx = 1 (2.16)

On trouve alorsC1 =
√

2
L

, et l’expression finale de la fonction d’onde associéeà
l’ énergieEn se lit donc

ψn(x) =

√
2

L
sin(

nπx

L
) (2.17)

On peut d́eduire de cette expression les propriét́es principales des fonctions d’onde
de la particule dans une boite. On ne citera ici que leursPropriét́es nodales:
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La figure2.2montre le graphique des fonctionsψn et des densités de probabilit́e
| ψn |2 pour les quelques premiers niveaux d’énergieEn. On remarque que, en
plus des pointsx = 0 etx = L, ψn a (n− 1) zéros sitúes en

x = xm = mL/n, m = 1, 2, .., n− 1

Ces points, òu la fonction d’onde et la densité de probabilit́e sont nulles, sont
appeĺespoints nodauxou simplementnoeudsde la fonction d’onde. Le nombre
de noeuds augmente quandn augmente, c.à.d quand l’on passèa deśetats de plus
en plus excit́es. La fonction d’ondeψ1 de l’état fondamental (sitúe àE = E1 =

h2

8mL2 ) n’a pas de noeuds, celle du premierétat excit́e,ψ2, d’énergieE = E2 =
4E1, a un point nodal, celle du deuxièmeétat excit́eψ3 a deux points nodaux, etc...
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FIG. 2.2 – (a)Fonction d’ondeψn et (b)densit́e de probabilit́e | ψn |2, n =
1, 2, 3, 4, pour une particule dans une boı̂te unidimensionnelle

2.3 Atome hydroǵenöıde

Dans ce cas, on a deux particules, l’électron de vecteur de position~r et le noyau
de vecteur de position~RN . La fonctionénergie potentielle est

Vne = − Ze2

(4πεo) | ~r − ~RN |
, (2.18)

et on doit en principe résoudre unéequation de Schrödinger de 6 dimensions.
On peut simplifier le problème en imaginant le noyau fixé à l’origine (~RN = 0).
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Le probl̀eme tridimensionel qui en résulte se ŕesoud quand m̂eme exactement en
coordonńees polaires (voir figure (2.3) :

r ≡| ~r |≡
√
x2 + y2 + z2, 0 ≤ r ≤ ∞ (2.19)

z = r cos θ ⇐⇒ θ ≡ arccos

(
z√

x2 + y2 + z2

)
, 0 ≤ θ ≤ π (2.20)

y

x
= tanϕ⇐⇒ ϕ ≡ arctan

(
y

x

)
, 0 ≤ ϕ ≤ 2π (2.21)

............................

......................

r

x
φ

θ

z

y

6

-
�

�
�
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��	

���
���

��*

FIG. 2.3 –Définition des coordonńees polairesr, θ et φ

Que des solutions analytiques exactes soient possibles dans ce cas, c’est grâce au
fait que le potentiel de Coulomb, eq.(2.22) est une fonction de la variable radiale
seule (on dit que l’on a un potentiel central) :

Vne(r) = − Ze2

(4πεo)r
, (2.22)

La résolution (exacte) de l’équation de Schrödinger donne alors deśetats sta-
tionnaires sṕecifiés par trois nombres quantiquesn ∈ N∗, l = 0, 1, 2, ..n − 1
etm = −l,−l + 1, . . . ., l − 1,+l. Cesétats sont d́ecrits par
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– fonctions d’onde : En coordonńees polaires, òu ~r = (r, θ, φ), la fonction
d’onde de chaquéetat stationnaire est de la forme

ψnlm(r, θ, ϕ) = Rnl(r)Y
m
l (θ, ϕ) (2.23)

Rnl(r) et Y m
l (θ, ϕ) sont appeĺees respectivement partie radiale et partie angu-

laire de la fonction d’onde. On trouve dans le tableau (2.1) l’expression de
la partie radiale pour les premiersétats de l’atome. Le tableau (2.2) donne
celle de la partie angulaire (encore appelées harmoniques sphériques) pour les
premìeres valeurs del.

R10(r) =
(

Z
a0

)3/2
2e−(Zr/a0)

R20(r) =
(

Z
a0

)3/2
1

2
√

2
(2− Zr

a0
)e−(Zr/2a0)

R21(r) =
(

Z
a0

)3/2
1

2
√

6
Zr
a0
e−(Zr/2a0)

R30(r) =
(

Z
a0

)3/2
1

9
√

3
(6− 4Zr

a0
+ 4Z2r2

9a2
0

)e−(Zr/3a0)

R31(r) =
(

Z
a0

)3/2
1

9
√

6
(8Zr

3a0
+ 4Z2r2

9a2
0

)e−(Zr/3a0)

R32(r) =
(

Z
a0

)3/2
1

9
√

30
4Z2r2

9a2
0
e−(Zr/3a0)

TAB . 2.1 –Premìeres fonctions d’onde radiales de l’atome hydrogénöıde.a0 est
le rayon de Bohr, d́efini au chapitre1.

– énergies

En = −Z
2

n2
Ry (2.24)

oùRy est laconstante de Rydbergqui a d́ejà ét́e d́efinie dans le chapitre1.
– Propri étés fondamentales

Dans uńetatψnlm(r, θ, ϕ), l’ électron poss̀ede unéenergie donńee par eq.(2.24)
et un moment cińetique~L

1. de longueur :

| L |=
√
l(l + 1)h̄ (2.25)
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Y 0
0 (θ, ϕ) = 1√

4π

Y 0
1 (θ, ϕ) =

√
3
4π

cos θ

Y 1
1 (θ, ϕ) =

√
3
8π

sin θeiϕ

Y −1
1 (θ, ϕ) =

√
3
8π

sin θe−iϕ

Y 0
2 (θ, ϕ) =

√
5

16π
(3 cos2 θ − 1)

Y 1
2 (θ, ϕ) =

√
15
8π

sin θ cos θeiϕ

Y −1
2 (θ, ϕ) =

√
15
8π

sin θ cos θe−iϕ

Y 2
2 (θ, ϕ) =

√
15
32π

sin2 θe2iϕ

Y −2
2 (θ, ϕ) =

√
15
32π

sin2 θe−2iϕ

TAB . 2.2 –Expression explicite des premières harmoniques sphériques

2. de composanteLz :

Lz = mh̄ (2.26)

Notons qu’en quantique, on ne peut connaitre du vecteur~L que juste sa lon-
gueur et une seule de ses composantes. On peut montrer que cette limitation est
une conśequence du principe d’incertitude de Heisenberg.

– Déǵenérescence des niveaux d’énergie
À chaque niveauEn, correspondentgn =

∑
l(2l + 1) = n2 états diff́erents,

distingúes par la valeur del et dem.

Comme on a ici un seuĺelectron, les fonctionsψnlm(r, θ, ϕ) sont aussi lesorbi-
talesde l’atome. On adopte la convention de nomenclature suivante de ces orbi-
tales (notation spectroscopique) : chaque orbitale est caractériśee par la valeur du
nombre quantiquen accompagńee par une lettre minuscule reliéeà la valeur du
nombre quantique azimutall. La valeur du nombre quantiquem est finalement
sṕecifiée en indice. On a ainsi :

ψnlm(r, θ, ϕ) ≡ orbitalen(lettre)m (2.27)

L’association d’une lettrèa l’orbitale selon la valeur del est d́efinie au tableau
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(2.3).

valeur del nom de l’orbitale
0 s
1 p
2 d
3 f
4 g
> 4 ordre alphab́etique

TAB . 2.3 –Convention de nomenclature des orbitales atomiques

Par exemple, l’́etatψ21+1 est appeĺe orbitale2p+1, l’ étatψ320, l’orbitale 3d0, etc.
L’orbitale np0 a les propríet́es directionnelles dez et est appelée aussi orbitale
npz. Des combinaisons lińeaires simples desnp±1 posśedant les propriét́es direc-
tionnelles dex et y sont aussi souvent utiliséesà la place desnp±1. Elles sont
appeĺees orbitalesnpx, npy. De m̂eme, des combinaisons linéaires des orbitales
nd±1, nd±2 définissent des orbitalesndxy, ndxz, ndx2−y2 , etc.

2.3.1 Repŕesentation des orbitales atomiques hydroǵenöıdes

Représentation angulaire

La partie angulaire de la fonctionψnlm est ǵeńeralement illustŕee dans sa représenta-
tion dite polaire : Pour chaque valeur de (θ, ϕ), on porte, dans la direction indiquée
un vecteur de longueurégaleà la valeur de la partie angulaireY m

l . En fait, comme
Y m

l ne d́epend deϕ qu’à travers un facteur de phase (eimϕ) de module unitaire,
il n’est pas ńecessaire de considérer toutes les valeurs que peut prendre l’angleϕ
dans cette construction graphique : il suffit de montrer la distribution enθ pour
une valeur deϕ fixée,ϕ = 0 par exemple. La figure2.4montre la repŕesentation
polaire de quelques orbitalesp, d, et f . Les signes qui y sont indiqués sont ceux
pris par la fonction d’onde dans les régions angulaires définies par les ‘lobes’.
Cette repŕesentation nous permet donc d’identifier les propriét́es nodales de la
prtie angulaire de l’orbitaleψnlm.
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Distributions radiales

La partie radialeRnl(r) peutêtre visualiśee directement sur un graphique, comme
illustréà la figure2.5. Il est cependant plus utile de considérer la quantit́e4πr2R2

nl(r),
car elle repŕesente une densité de probabilit́e de pŕesence radiale, soit la probabi-
lit é de trouver l’́electronà une distancer du noyau,quelle que soit l’orientation
de son vecteur de position; en effet, on v́erifie que

r2R2
nl(r)dr = r2dr

∫ 2π

0
dϕ
∫ π

0
dθ sin θ | ψnlm(r, θ, ϕ) |2, (2.28)

c’est à dire quef(r) = r2R2
nl(r) est la densit́e de probabilit́e de pŕesence tridi-

mensionnelle| ψnlm(r, θ, ϕ) |2 intégŕee (somḿee) sur toutes les valeurs possibles
des anglesθ et ϕ. La figure2.5 montre aussi cette densité de probabilit́e radiale
pour un nombre de valeurs den et l.

Cartes de densit́e

Il existe deux modes de représentation graphique complète de la distribution de
probabilit́e électronique :
– Courbes d’isodensité : On trace, dans un plan choisi, un réseau de contours sur

lesquels la densité totale| ψnlm(r, θ, ϕ) |2 garde une valeur constante donnée.
La figure2.6 illustre ce proćed́e pour les orbitales3pz, 3dzz, 3dx2−y2 et3dxy.

– Cartes de densité, style photographique : La densité dans uńetat donńe y est
reṕesent́ee par la densité de points clairs sur un fond foncé, rappelant l’impact
photonique sur une plaque sensible. On peut appeler ce mode, mode photogra-
phique. La figure2.7en donne deux exemples de cette représentation, et montre
la carte de densité dans les orbitales2pz et3pz de l’atome d’hydrog̀ene.
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FIG. 2.4 –repésentation polaire de la partie angulaire pour une orbitale du type :
a)np , b)nf0 , c)nf±1 , d)nd0, e) orbitalend±1 , f) orbitalend±2
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FIG. 2.5 –Repŕesentation graphique de la fonction d’onde radiale dans les orbi-
tales1s, 3s, 3p, 3d : À gauche, on trouve le graphes de la partie radialeRnl, et à
droite, ceux de la distribution radialer2R2

nl.
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FIG. 2.6 –Courbes d’isodensité pour quelques orbitales de l’atome d’hydrogène :
a) orbitale2pz, b) orbitale 3dzz, c) orbitale3dx2−y2 , d) orbitale3dxy
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FIG. 2.7 –Cartes ’photographiques’ de la densité totale dans : a) l’orbitale2pz,
b)l’orbitale 3pz de l’atome d’hydrog̀ene.



Chapitre 3

STRUCTURE ÉLECTRONIQUE
DES ATOMES

3.1 Syst̀emesà plusieursélectrons

3.1.1 Probĺematique des mouvements corŕelés

L’ équation de Schrödinger d́ecrivant un atome complexe ou une molécule est tr̀es
difficile à ŕesoudre, m̂eme quand l’on se limitèa l’état fondamental du système.
Cette difficult́e est due aux interactions de Coulomb entre les différents consti-
tuants du système qui font en sorte que leurs mouvements sont intimement corrélés.
Les id́ees pŕesent́ees dans cette partie sont communesà la description des atomes
et des moĺecules.

3.1.2 Mod̀ele orbitalaire

Deux approximations sont géńeralement introduites et s’avèrent fort bonnes lorsque
l’on se limiteà une discussion qualitative de la structure atomique ou moléculaire :

1. Approximation deBorn-Oppenheimer: à cause de la disparité de leur masse

33
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(me ' mH/1800 ! !), le mouvement deśelectrons est bien plus rapide que
celui des noyaux et l’on peut définir deśetats (fonctions d’onde)́electroniques
avec les noyaux pratiquement immobiles, gelés dans une ǵeoḿetrie fixée (la
géoḿetrie d’́equilibreétant la plus significative).

2. Approximation deśelectrons ind́ependantsouapproximation orbitalaire :
chaqueélectron, pris śepaŕement, sent un potentiel moyen de la part des
autresélectrons, potentiel qui s’ajoutèa l’attraction coulombienne exercée
par le(s) noyau(x). Ce potentiel effectif moyen une fois défini, on traite
le mouvement de chaquéelectron comme ind́ependant de celui des autres
électrons. Par conséquent, la distribution de probabilité de pŕesence pour
l’ensemble (den électrons) serait le produit de distributions de probabilité
individuelles, ou encore :

la fonction d’onde totaleΨ(~r1, ~r2, . . .) est le produit de fonctions d’onde
mono-́electroniques, lesorbitales, ϕi(~ri).

Ψ(~r1, ~r2, ~r3, . . . .) ' ϕ1(~r1)ϕ2(~r2)ϕ3(~r3) . . . (3.1)

Il est donc important de retenir
– la définition du concept d’orbitale

uneorbitale est une fonction d’ondemono-́electronique, décrivant
l’ état d’un et d’un seul électron dans un système à plusieurs
électrons(atome ou moĺecule).

– le contexte òu ce concept est défini, l’approximation deśelectrons ind́e-
pendantsouapproximation orbitalaire .

3.1.3 Spin d’une particule

En plus de sa position~r, toute particule possède un degŕe de libert́e additionnel,
quantique, n’ayant pas d’équivalent classique, appelé lespin. C’est une quantité
vectorielle,~σ dont la longueur est spécifiée par un nombre quantiques, fixé, qui
peutêtre demi-entier ou entier, et est toujours positif,

| ~σ |=
√
s(s+ 1)h̄, s = {0, 1/2, 1, 3/2, 2, 5/2, . . .} (3.2)
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En plus, une des composantes (géńeralement prise comme la composanteσz) est
sṕecifiée par un autre nombre quantique,ms, selon

σz = msh̄, ms = −s,−s+ 1,−s+ 2, · · · · s− 2, s− 1, s (3.3)

Il est int́eressant de noter le parallélisme enre la quantification d’un spin et celle
du moment cińetique de l’́electron, eqs.(2.25) et (2.26). Ce paralĺelisme n’est pas
fortuit, car le spin et le moment cinétique font partie de la m̂eme classe d’objets
quantiques qu’on nommemoments angulaires. La différence entre le spin et le
moment cińetique ŕeside dans le fait que~L est l’impulsion d’un mouvement de ro-
tation ŕeel dans l’espace (spécifié classiquement par des angles de rotation) tandis
que~σ ne l’est pas, et il n’y a pas d’angle de rotation dans l’espace physique qui y
correspond. C’est un objet purement quantique.

Pour l’électron,s = 1/2, doncms ne peut prendre que deux valeurs,ms = ±1/2,
correspondant aux deux seules orientations possibles du vecteur spin~σ. On peut
ajouter le degŕe de libert́e de spin dans l’écriture de la fonction d’onde, eq.(3.1) :

Ψ ' ϕ1(~r1)ω(ms1)ϕ2(~r2)ω(ms2)ϕ3(~r3)ω(ms3) . . . (3.4)

où ω(msi
) repŕesente l’́etat de spin du i-̀emeélectron, tel que sṕecifié parmsi

.
Dans le cas òu s = 1/2, (le cas deśelectrons par exemple), on aurait deux fonc-
tions de spin, que l’usage confère la notation suivante :

α = ω(ms = +
1

2
), β = ω(ms = −1

2
)

Le produit d’une orbitaleϕi avec une fonction de spinω(msi
) est ditespin-

orbitale.

3.1.4 Principe de Pauli

Le principe reconnait que des particules absolument identiques sont aussiindis-
cernablesdans le monde microscopique : on ne peut pas suivre la trajectoire de
deuxélectrons par exemple,à cause du principe d’incertitude ; on ne peut donc
pas les distinguer par desétiquettes. Par conséquent la distribution de probabi-
lit é des deux́electrons ne doit pas dépendre d’un mode d’étiquettage quelconque
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de ces deux́electrons : elle doit̂etre invariante quand on permute (échange) des
étiquettes. Il en va de m̂eme pour un ensemble den particules identiques, qu’elles
soient deśelectrons, des particulesα, ou tout autre sorte de particule.

Principe de Pauli
Selon le principe de Pauli, la fonction d’onde d’un système den particules
identiquesindiscernablesde spins doit être
– symétrique par rapport̀a toute permutation de paire d’indices(i, j) des

particules, (la fonction d’onde garde son signe dans une telle permuta-
tion), sis est un entier(s = 0, 1, 2 . . .). Dans ce cas, on dit que les parti-
cules en question sont desbosons. On notera la fonction totale syḿetrique
d’un syst̀eme de N bosons identiquesΨS.

– antisymétrique par rapport̀a toute permutation de paire d’indices(i, j)
des particules, (la fonction d’onde change de signe dans une telle permu-
tation), sis est un demi-entier (s = 1/2, 3/2, 5/2 . . .). Dans ce cas, on dit
que les particules en question sont desfermions et on notera la fonction
totale antisyḿetriqueΨA.

Les électronśetant des fermions (s = 1/2), le principe de Pauli demande que la
fonction d’ondéelectronique d’un atomèa plusieurśelectrons soit antisyḿetrique
par rapport aux permutations de paire d’indices(i, j). D’autre part, on a vu que
dans un mod̀ele deśelectrons ind́ependants, la fonction d’ondeélectronique serait
un produit du type représent́e en (3.4). Une telle forme produit n’est malheureu-
sement pas antisyḿetrique. On montre, dans l’annexe A, comment construire une
fonction d’onde correctement antisymétriśeeà partir d’un tel produit. Le ŕesultat
géńeral est une forme ditedéterminant de Slater, (voir eq.(A.11) de l’annexe).

3.1.5 Principe d’exclusion

Une conśequence du caractère antisyḿetrique de la fonction d’onde multiélectro-
nique est le principe d’exclusion : si deuxélectronsde même spinsont dans la
même orbitale, alors la fonction d’onde est nulle partout. On obtient alors une
solution de l’́equation de Schrödinger qui d́enote une situation non physique, que
l’on doit écarter. On peut donćenoncer
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principe d’exclusion
Deux électrons ne peuvent pas se trouver dans la mêmespin-orbitale, ou
être d́ecrits par les m̂emes nombres quantiques.

Une forme plus ǵeńerale de ce principe d’exclusion est :

Répulsion de Pauli
’Deux électronsde même spintendent̀a s’́eviter : la probabilit́e de les trou-
ver exactement au m̂eme endroit est nulle’

Le principe de Pauli entraine donc une forme de répulsion deśelectrons de m̂eme
spin, sans qu’un champ de force soit misà contribution. Cette répulsion due au
principe de Pauli tend̀a favoriser des configurations avec le plus grand nombre de
spinsélectroniques parallèles, car, en s’évitant, leśelectrons porteurs de ces spins
s’éloignent naturellement et tendentà minimiser l’́energie potentielle de répulsion
coulombienne.

3.2 Atomes polýelectroniques

3.2.1 Structureélectronique

Dans le cas des atomesà plusieurśelectrons, les orbitales sont solutions d’une
équation de Schrödinger dans laquelle la répulsion entréelectrons est remplacée
par un potentiel moyen effectif

Ven + Vee ' Veff =
∑

i

veff (~ri)

permettant de considérer les mouvements des différentsélectrons comme s’ils
sontnon corŕelésou ind́ependants.

Dans un mod̀ele de ce type, on imagine qu’unélectron donńe ne sent, de la part
des autreśelectrons, qu’uńecran de charge négative qui tend̀a ŕeduire l’attraction
coulombienne du noyau. Tout se passerait comme si la charge nucléaire sentie
n’est pas+Ze mais+Zeffe où

Zeff = Z − σ
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nombre quantique principaln′ nombre quantiquel contribution
de l’orbitale de blindage de l’électron-test àσ

n′ > n l ≤ n− 1 0
n′ = n = 1 l = 0 0,30
n′ = n > 1 l ≤ n− 1 0,35
n′ = n− 1 l = 0, 1 0,85
n′ = n− 1 n− 1 ≥ l > 1 1,00
n′ < n− 1 l ≤ n− 1 1,00

TAB . 3.1 –Règles de Slater pouŕetablir la contribution de chaquéelectron oc-
cupant une orbitalen′, l′, à la charge d’́ecranσ vue par unélectron dans une
sous-couche de nombres quantiquesn, l

est un nombre de charge effective et−σe est la charge ńegative d’́ecran totale
contribúee par tous leśelectrons autres que celui en considération. Slater avait
propośe un ensemble de règles empiriques pourévaluerσ. Ces r̀egles sont donńees
au tableau (3.1).

Dans ce mod̀ele simple, qu’on appelleramod̀ele de l’effet d’́ecran1, le poten-
tiel effectif pour chaquéelectron reste de syḿetrie sph́erique. Cela signifie que,
dans tous les cas, les orbitales auront la même forme analytique que celles d’un
atome hydroǵenöıde. On peut ainsi continuerà parler d’orbitaless, p, d, f , etc.
On convient en plus que les orbitales correspondantà la m̂eme valeur du nombre
quantiquen constituent unecouchede l’atome. Les orbitales ayant la même va-
leur den mais des valeurs del diff érentes en constituent dessous-couches.

Énergies orbitalaires

Si les orbitales dans un atomeà plusieurśelectrons sont exactement les mêmes
que dans l’atome hydrogénöıde de nombre atomiqueZ, alors leurénergie di-
minuera (deviendra plus négative) quandZ augmente et les orbitales de même
nombre quantique principalen auront la m̂emeénergie. La figure3.1montre que

1 Ce qui est dit ici est vrai aussi pour les modèles plus exacts, tel que celui inhérentà laméthode
ditedu champ auto-coh́erent (Self-Consistent Field, SCF), qui, pousséeà la limite exacte, donne
la description de Hartree-Fock.
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les énergies orbitalaires des atomes polyélectroniques diminuent en effet quand
Z augmente. Cependant, pour la même valeur den, l’ énergie orbitalaire diff̀ere
selon que l’on a une orbitales, p oud.

Ce trait est la principale différence avec le cas de l’atome hydrogénöıde : l’énergie
des orbitales dans un atomeà plusieurśelectrons d́epend non seulement du nombre
quantique principaln, mais aussi du nombre quantique azimutall. On la d́enotera
εnl. En r̀egle ǵeńerale, pour une valeur donnée den, εnl crôıt avecl.

Comme les niveaux deviennent de plus en plus denses au fur età mesure quen
crôıt, à partir den = 3, on voit apparaitre certaines intrications des sous-couches
énerǵetiques, et le niveau(n + 1)s peut devenir inf́erieur au niveaund. La fi-
gure3.1 montre clairement ces intrications : on notera surtout que, l’énergie des
orbitaless etp décroit de façon monotone avecZ, tandis que celle des orbitalesd
et f subit des variations plus complexes quandZ augmente, croisant les courbes
repŕesentatives de l’énergie des orbitaless etp des couches supérieures. Lemod̀ele
de l’effet d’́ecrans’avère fort utile pour la rationalisation de ces observations :

1. pour unn donńe, les orbitalesnp sont moins profondes eńenergie que l’or-
bitalens car unélectron dans l’orbitalenp voit une charge nucléaire plus
écrant́ee qu’unélectron dans l’orbitalens ; ce dernier (l’́electronns) a une
probabilit́e plus grande de s’approcher du noyau, tandis que cette proba-
bilit é est bien plus faible dans l’orbitalenp, dont le plan nodal contient
certainement le noyau.

2. l’ énergie d’une orbitalend demeurèa peu pr̀es constante dans une gamme
de valeurs deZ (Z ≤ 10 pour3d), durant le remplissage des sous-couches
inférieures. Ceci s’explique par le fait que l’orbitalend péǹetre encore moins
les couches internes proches du noyau et unélectron, s’il s’y trouve, verra le
noyau fortement́ecrant́e ; chaque fois queZ augmente d’une unité, l’électron
ajout́e à une sous-couche inférieure produira uńecran maximaĺequivalent
à une charge ńegative unitaire.

3. Dans la m̂eme gamme deZ, l’ énergie de l’orbitale(n + 1)s décroit plus
fortement et croise ńecessairement celle de l’orbitalend. Dans le casn = 3,
l’orbitale 4s est plus profonde que l’orbitale3d entreZ = 15 (où 3p est en
train de se remplir) etZ = 20 (où 4s se remplit).

4. Dès que l’orbitale(n+ 1)s se remplit, l’ordre des 2 niveaux(n+ 1)s etnd
tendà s’inverser une seconde fois. Comme(n+ 1)s est plus diffuse et plus
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étaĺee, l’orbitalend la recoupe bien, et voit un effet d’écran moins efficace
de la part des deux́electrons(n + 1)s (les r̀egles de Slater ne prévoient
pas ce cas). Pour uńelectron de test dans l’orbitalend, la charge nucléaire
effective semble donc augmenter, et l’énergie dend chute pour redevenir
plus basse que celle de(n+ 1)s.



CHAPITRE 3. STRUCTURE ÉLECTRONIQUE DES ATOMES 41

FIG. 3.1 – Variation desénergies orbitalaires avec le nombre atomiqueZ des
atomesà plusieursélectrons. Adapté de I. R. Levine,Physical chemistry, 4th
ed, McGraw Hill, NY, 1995, p. 621, par G. Charlet (voir cours de structure
moĺeculaire, 2002.)

Configurations électroniques

Le remplissage des niveaux orbitalaires se fait en respectantle principe de Pauli
et l’ordre des niveaux d’énergie orbitalaire. Un tel sch́ema d’occupation d’or-
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bitales atomiques,́ecrit sous la forme

ϕn1
1 ϕ

n2
2 ϕ

n3
3 . . .

pour l’occupation deϕ1 par n1 électrons,ϕ1 par n2 électrons, etc. (n1, n2 =
0 − 2), définit uneconfiguration électronique. Dans un mode de représentation
élémentaire de l’occupation des orbitales par desélectrons, chaque orbitale est
repŕesent́ee par une case et le spin d’unélectron qui l’occupe par une flèche
point́ee dans la direction positive ou négative selon le signe dems

ϕ1 ϕ2 ϕ3 . . .

↑↓ ↑↓ ↑ . . .

Comme on peut le lire sur la figure3.1, l’ordre énerǵetique des orbitales semble
suivre la r̀egle simple suivante : l’énergie orbitalaireεnl crôıt avec la sommen+ l
des nombres quantiques principal et azimutal, età valeurśegales den+l, elle crôıt
avecn. Cette r̀egle, dite r̀egle de Klechkowski, est schématiśeeà la figure3.2.

Le tableau3.2donne la configuration de l’état fondamental deśeléments allant de
l’Hydrogène au Krypton ; la mention [gaz rare] dénote la configuratioǹa couches
compl̀etes de l’́elémentgaz rarepréćedant l’́elément en consid́eration. Quelques
cas sṕeciaux ḿeritent qu’on y pr̂ete une attention particulière :
– la configuration deCr est [Ar]4s13d5 et non [Ar]4s23d4. Les 6électrons se

placent de sortèa donner deux sous-couchesà moitíe remplies. Cette disposi-
tion permet d’avoir le plus grand nombre de spinsélectroniques parallèles, qui
par le principe d’exclusion de Pauli, ont tendanceà s’́eloigner le plus que pos-
sible, minimisant ainsi, en moyenne, l’énergie potentielle de répulsiońelectroni-
que. Cette tendance est résuḿee par une r̀egle appeĺeer ègle de Hund.

Règle de Hund
Parmi leśetats possibles associésà une configuratiońelectronique compor-
tant une sous-couche partiellement remplie, l’état de plus basséenergie cor-
respond̀a une disposition maximale de spinsélectroniques parallèles.

E( ↑ ↑ ↑ . . .) < E( ↑↓ ↑ . . .)

Ce gain d’́energie est suffisant pour compenser l’énergie de promotion pour
faire passer uńelectron du niveau4s au niveau3d, vue la proximit́e de ces deux
niveaux au voisinage deZ = 25. Le même effet se manifeste dans le cas deNb
([Kr] 5s14d4),Mo ([Kr] 5s14d5), et quelques autres cas du blocf .
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FIG. 3.2 –Ordre desénergies orbitalaires dans un atomeà plusieursélectrons
(règle de Klechkowski)

– la configuration deCu est [Ar]4s13d10. Cetélément se situe au delà du second
point de croisement entre les courbes représentatives de l’énergie des orbitales
3d et 4s en fonction deZ, et le niveau3d est plus profond que le niveau4s.
De plus, la sous-couchend étant alors complètement remplie, la configuration
a une stabilit́e particulìere. De m̂eme, la configuration deAg est [Kr]5s14d10,
celle deAu, [Xe]4f 145d106s1.
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Z Atome Configuration
1 H 1s
2 He 1s2

3 Li [He]2s
4 Be [He]2s2

5 B [He]2s22p
6 C [He]2s22p2

7 N [He]2s22p3

8 O [He]2s22p4

9 F [He]2s22p5

10 Ne [He]2s22p6

11 Na [Ne]3s
12 Mg [Ne]3s2

13 Al [Ne]3s23p
14 Si [Ne]3s23p2

15 P [Ne]3s23p3

16 S [Ne]3s23p4

17 Cl [Ne]3s23p5

18 Ar [Ne]3s23p6

19 K [Ar] 4s
20 Ca [Ar] 4s2

21 Sc [Ar] 4s23d
22 Ti [Ar] 4s23d2

23 V [Ar] 4s23d3

24 Cr [Ar] 4s13d5

25 Mn [Ar] 4s23d5

26 Fe [Ar] 4s23d6

27 Co [Ar] 4s23d7

28 Ni [Ar] 4s23d8

29 Cu [Ar] 4s13d10

30 Zn [Ar] 4s23d10

31 Ga [Ar] 4s23d104p
32 Ge [Ar] 4s23d104p2

33 As [Ar] 4s23d104p3

34 Se [Ar] 4s23d104p4

35 Br [Ar] 4s23d104p5

36 Kr [Ar] 4s23d104p6

TAB . 3.2 –configuration de l’́etat fondamental deśeléments allant de l’Hydrog̀ene
au Krypton
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3.3 Propriétés deśeléments

3.3.1 Potentiels d’ionisation

On d́efinit
– le premier potentiel d’ionisation I1 d’un atomeX par

I1 = E0(X
+)− E0(X) (3.5)

C’est l’énergie ńecessaire pour arracher unélectron d’un atomeX pour obtenir
le cationX+.

– de façon plus ǵeńerale, le k-ìeme potentiel d’ionisationIk est donńe par

Ik = E0(X
+k)− E0(X

+(k−1)) (3.6)
où la notationE0(esp̀ece) indique l’énergie de l’́etat fondamental de l’espèce en
consid́eration.

En principe, leśenergies orbitalaires dépendent de l’́etatélectronique de l’esp̀ece.
Comme l’́etat ioniśeX+(état fondamental) + e− peutêtre consid́eŕe comme juste
l’un desétatsélectroniques deX, parmi tant d’autres, les orbitales de l’ionX+

sont diff́erentes de celles de l’atome neutreX. Cependant, dans une très bonne
approximation,́etablie par lethéorème de Koopman, I1 peutêtre repŕesent́e par
l’ énergie (εi) de l’orbitale (ϕi) où résidait, dans l’atome parentX, l’ électronéject́e

I1 ' −εi (3.7)

Dans ce sens, l’étude du premier potentiel d’ionisation deséléments est utile, car
elle constitue une sonde expérimentale de la structure orbitalaire des atomes. De
même, l’́etude des autres potentiels d’ionisation deséléments, dans la mesure où
ils sont d́efinissables, fournit une sonde de la structure orbitalaire des cations. On
s’intéresse icìa la structure deśeléments, donc particulièrementà leur premier
potentiel d’ionisation.

Les figures3.3, 3.4montrent les variations deI1 sur la 2-ìeme ṕeriode et sur la 4-
ième ṕeriode du tableau ṕeriodique, respectivement, tandis que les variations dans
un groupe (une famille) du tableau périodique sont illustŕeesà la figure3.5 pour
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le groupe des alcalins (groupe Ia) età la figure3.6pour la famille du Bore (groupe
IIIb). La figure 3.7 donne un aperçu géńeral des variations du premier potentiel
d’ionisation en fonction du nombre atomiqueZ.
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FIG. 3.3 – Variation deI1(kJ/mole) sur la deuxìeme ṕeriode
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FIG. 3.4 – Variation deI1(kJ/mole) sur la quatrìeme ṕeriode

On constate que

1. I1 atteint son maximum absolu sur une période quand l’on arrive au groupe
des gaz rares, avant de chuter dramatiquement quand l’on passeà l’élément
alcalin suivant, donnant ainsi lieuà la ṕeriodicit́e globale illustŕeeà la figure
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FIG. 3.5 – Variation deI1(eV ) dans le groupe IA
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FIG. 3.6 – Variation deI1(eV ) dans le groupe IIIb

3.7. La configuration des gaz rares en est uneà couche complète, elle est
d’une stabilit́e particulìere.

2. I1 tendà d́ecrôıtre quand l’on descend un groupe donné : ceci est relíe au fait
que plus uńelément se situe bas dans un groupe, plus l’orbitale périph́erique
(où se trouvait l’́electronéject́e) est diffuse comme elle possède un nombre
quantique principal plus grand, et moins elle est profonde enénergie.

3. I1 crôıt géńeralement quand l’on traverse une période. Mais cette variation
est loin d’̂etre monotone :
– sur la 2-ìeme ṕeriode,I1 atteint un maximum local dans le cas



CHAPITRE 3. STRUCTURE ÉLECTRONIQUE DES ATOMES 48

400

600

800

1000

1200

1400

1600

1800

2000

2200

2400

0 10 20 30 40 50 60

I1

Z

�

�

�

�
�

�

��

�

�

�

�
�
�

��

�

�

�
�����

�����
�

�
�
��
�
�

�
��
������

��
�

�
�
��
�
�

FIG. 3.7 – Variation deI1(kJ/mole) sur les cinq premières ṕeriodes

. du b́eryllium, Be, car cetélément a une configuration avec des sous-
couches complètes. En plus, l’effet d’́ecran du premieŕelectron2s est
très partiel vu de l’́electronéject́e, un électron2s aussi. Par contre,
l’ électron ṕeriph́erique (2p) de l’atome de bore,B, sent un effet d’́ecran
complet de la part des deuxélectrons2s. Par apr̀es, l’ajout des pro-
chainsélectrons dans la sous-couche2p ne produit qu’un effet d’́ecran
partiel de la charge nucléaire ajout́ee etI1 augmente.

. de l’azote,N , car la configuration2p3 dénote une sous-coucheà demi
remplie. Les troiśelectrons2p ont leur spin parall̀ele, et cette configu-
ration est celle avec le nombre maximale de spinsélectroniques non-
apparíes qui soit possible dans une sous-couchenp. Ceci conf̀ere une
stabilit́e maximaleà l’état fondamental de l’azote. Quand l’on conti-
nue d’ajouter deśelectrons̀a la sous-couche2p l’ énergie de ŕepulsion
électronique augmente, etI1 diminue deN àO (oxygène). L’augmen-
tation de la charge nucléaire effective n’est suffisamment efficace pour
contrer celle de la répulsionélectronique qu’̀a partir deO etI1 remonte
à partir de ce point.

– sur la 4ìeme ṕeriode,I1 atteint un maximum dans le cas deAs (arsenic)
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pour les m̂emes raisons que celles avancées ci-haut pourN . Le maximum
observ́e pourZn (zinc) accompagne l’atteinte de la configurationà sous-
couches complètes3d104s2. L’ électronéject́e étant un deśelectrons4s,
ce maximum s’explique par le m̂eme raisonnement que celui employé
ci-haut pourBe.

3.3.2 Affinité électronique

Une propríet́e qui n’est pas sans rappeler le premier potentiel d’ionisation est
l’ affinit é électronique. C’est l’énergie qui accompagne la capture d’unélectron
par unélémentX pour former l’anionX− :

AX = E0(X
−)− E0(X) (3.8)

On voit que−AX n’est rien d’autre que le premier potentiel d’ionisation de l’anion
X− : l’anion X− est stable quand−AX est positif, donc quandAX est ńegatif.
Tout comme le premier potentiel d’ionisation qui donne une idée de la position
de l’orbitale ṕeriph́erique, par le th́eor̀eme de Koopman, l’affinité électronique est
reliée approximativementà l’énergie de la première orbitale vacante de l’élément.
Le tableau3.3montre les valeurs deAX deséléments.

La plupart deśeléments ont unAX négatif. Les halog̀enes sont caractériśes par
des valeurs les plus négatives deAX tandis que leurs voisins imḿediatsà la droite
du tableau ṕeriodique, les gaz rares, ont tous une affinité électronique positive.
Ceci refl̀ete la stabilit́e particulìere de la configuratioǹa couches complètes des
gaz rares. Pareillement,AX augmente (devient moins négatif)
– quand l’on passe des métaux alcalins aux alcalino-terreux qui,à l’exception de
Be, ont tous uneAX positif,

– quand l’on passe de la famille du cuivreà celle du zinc, ŕeflétant la stabilit́e de
la configuratioǹa sous couche complète(n+ 1)s2nd10,

– quand l’on passe de la famille du chromeà celle du mangaǹese, ŕeflétant la
stabilit́e de la configuratioǹa sous couche demi-complètend5,

– quand l’on passe du groupe Vb au groupe VIb , réflétant la stabilit́e de la confi-
gurationà sous couche demi-complètenp3.
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H He
−74, 5 +21, 2
Li Be B C N O F Ne
−59, 8 −36, 7 −17, 3 −122, 3 +20, 1 −141, 3 −337, 5 +28, 9
Na Mg Al Si P S Cl Ar
−52, 2 +21, 2 −19, 3 −131 −68, 5 −196, 8 −349, 2 +35, 7
K Ca Ga Ge As Se Br Kr
−45, 4 +186 −35, 3 −139 −103 −203 −324, 1 +40, 5
Rb Sr In Sn Sb Te I Xe
−37, 6 +145 −19, 3 −99, 5 −90, 5 −189 −295, 2 +43, 5

Sc T i V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn
+70, 5 +1, 93 −60, 8 −93, 5 +93, 5 −44.5 −102 −156 −173 −8.7
Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd

+38, 6 −43, 5 −109 −114 −95, 5 −145 −162 −98, 5 −193 +26, 1

TAB . 3.3 – Affinité électronique (enkJ/mole) deséléments selon Zollweg

3.3.3 Électronégativité

Elle est d́efinie comméetant la capacité ǵeńerale d’uńelément d’attirer uńelectron
au sein d’unédifice moĺeculaire. Il n’existe pas de mesure directe de cette pro-
priét́e, et plusieurs d́efinitions oṕerationnelles avaient́et́e propośees pour cettte
mesure. Parmi celles-ci, la définition propośee par Mulliken est la plus fonda-
mentale (peut-̂etre, la moins arbitraire), et aussi la plus simple, l’électrońegativit́e
étant, selon Mulliken, mesurée par la moyenne de l’affinité électronique (−AX

plutôt, une mesure de la propension d’un atome de gagner unélectron) et du pre-
mier potentiel d’ionisation (une mesure de la facilité avec laquelle un atome peut
perdre uńelectron)

EX =
1

2
(I1 − AX) (3.9)

D’autres param̀etres de mesure de l’électrońegativit́e ont ét́e introduits par Pau-
ling, par Allred et Rochow, entre autres. Il est d’usage d’assigner au fluor, l’élément
le plusélectrońegatif, uneélectrońegativit́e relative de4. Si l’on incorpore cette
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Li Be B C N O F
1, 0 1, 5 2, 0 2, 5 3, 0 3, 5 4, 0
Na Mg Al Si P S Cl
0, 9 1, 2 1, 5 1, 8 2, 1 2, 5 3, 0
K Ca Ga Ge As Se Br
0, 8 1, 0 1, 6 1, 8 2, 0 2, 4 2, 8
Rb Sr In Sn Sb Te I
0, 8 1, 0 1, 7 1, 8 1, 9 2, 1 2, 5

Sc T i V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn
1, 3 1, 5 1, 6 1, 6 1, 5 1, 8 1, 9 1, 9 1, 9 1, 6
Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd
1, 2 1, 4 1, 6 1, 8 1, 9 2, 2 2, 2 2, 2 1, 9 1, 7

TAB . 3.4 –Électrońegativit́e deśeléments selon Pauling

convention dans la d́efinition de Mulliken, on obtient unéechelle d’́electrońegativit́e
relative d́efinie par

eX = 4
EX

EF

(3.10)

Les tableaux3.5et 3.4montre l’́electrońegativit́e deséléments selon Mulliken et
selon Pauling, respectivement.

On note que, dans l’ensemble, les deuxéchelles se ressemblent et donnent la
même classification deśeléments selon leuŕelectrońegativit́e : Leséléments les
plus électrońegatifs se trouvent rassemblés au coin droit suṕerieur du tableau
périodique ; elle d́ecroit quand l’on descend un groupe ou quand l’on traverse une
période dans le sens desZ décroissants. Il ne faut cependant pas perdre de vue
le caract̀ere arbitraire des d́efinitions dans le cas de cette propriét́e atomique, et
attacher trop d’importance aux petites variations deeX : L’ électrońegativit́e doit
rester juste un chiffre indicateur de la polarité qu’aurait la liaison entre tel et tel
éléments.
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Li Be B C N O F
1, 15 1, 85 1, 62 2, 39 2, 74 2, 88 4, 0
Na Mg Al Si P S Cl
1, 08 1, 42 1, 18 1, 81 2, 14 2, 37 3, 17
K Ca Ga Ge As Se Br

0, 91 0, 79 1, 21 1, 78 2, 08 2, 26 2, 90
Rb Sr In Sn Sb Te I

0, 87 0, 80 1, 14 1, 60 1, 83 2, 09 2, 58

Sc T i V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn
1, 11 1, 30 1, 40 1, 47 1, 23 1, 59 1, 30 1, 77 1, 82 1, 81
Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd

1, 14 1, 39 1, 53 1, 58 1, 58 1, 69 1, 74 1, 79 1, 83 1, 66

TAB . 3.5 –Électrońegativit́e deśeléments selon la formule de Mulliken

3.3.4 Dimensions atomiques

Comme la densité électronique dans tout atome ou molécule d́ecroit exponentiel-
lement (et non subitement) en fonction de la distance par rapport au noyau, il
n’est pas possible de définir de façon non-ambigue une dimension (rayon) ato-
mique. Plusieurs d́efinitions du rayon atomique ont doncét́e propośees, non sans
difficultés. Dans la mesure où la d́efinition du rayon atomique n’est pas unique,
il n’est pas tr̀es utile d’attacher une signification quantitative aux variations du
rayon atomique quand l’on parcourt le tableau périodique, comme le montre typi-
quement la figure3.8. On doit lire ces donńees comme indicatives de ce que l’on
doit observer qualitativement dans les variations de la dimension atomique, si l’on
dispose d’une d́efinition unique, non ambigue de ce concept.

Essentiellement, on retiendra que

1. la dimension atomique diminue quand l’on traverse une période, accompa-
gnant l’augmentation (globale) deI1 avecZ.

2. la dimension atomique croı̂t quand l’on descend un groupe donné, accom-
pagnant la diminution deI1.
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FIG. 3.8 –Variation du rayon atomique sur les cinq premières ṕeriodes du tableau
périodique



Annexe A

Déterminants de Slater

On illustre dans cette annexe, sur l’exemple de l’atome d’hélium, qu’un produit
simple d’orbitales atomiques du type donné à l’équation (3.4) n’est pas anti-
symétrique. On montre ensuite que l’antisymétrisation conduit̀a une forme sṕeciale
de la fonction d’onde appeléedéterminant de Slater.

Exemple de l’atome d’h́elium

Consid́erons l’atome d’h́elium trait́e dans le mod̀ele deśelectrons ind́ependants le
plus simple, obtenu en ignorant carrément la ŕepulsion entre les deux́electrons.
Sonétat fondamental correspond alorsà un produit du type

1s(1)ω(ms(1))1s(2)ω(ms(2)) (A.1)

où ω(ms(i)) est une des fonctions de spinélectronique, etms = +1/2 ou−1/2.
On a donc quatre fonctions pouvant décrire l’état fondamental du système, avant
l’imposition du principe de Pauli :

φ1(1, 2) = 1s(1)α(1)1s(2)α(2)↔
{

1s

↑↑ (A.2)

φ2(1, 2) = 1s(1)α(1)1s(2)β(2)↔
{

1s

↑↓ (A.3)

54
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φ3(1, 2) = 1s(1)β(1)1s(2)α(2)↔
{

1s

↓↑ (A.4)

φ4(1, 2) = 1s(1)β(1)1s(2)β(2)↔
{

1s

↓↓ (A.5)

On vérifie aiśement queφ1 et φ4 sont syḿetriques par rapport̀a la permutation
des deux́electrons, et devraientêtreécart́ees puisqu’elles sont du mauvais type de
symétrie. Par contre

φ2(1, 2)←→ φ3(1, 2) (A.6)

dans une telle permutation. Ces deux fonctions ne sont donc pas encore adaptéesà
la syḿetrie permutationnelle. En fait, elles décrivent encore leśelectrons comme
des particules discernables. On conclut donc qu’à cetteétape, aucune des quatre
fonctions ne se conforme encore au principe de Pauli.

On note cependant que ces fonctions correspondentà la m̂eme valeur d’́energie

E0 ' 2ε1s = −8Ry, (A.7)

(ε1s = −4Ry, carZ = 2), et que toute combinaison linéaire de ces quatre fonc-
tions, en particulier des fonctionsφ2 et φ3, dénoterait aussi uńetat (de l’atomèa
2 électrons) d’́energie−8 Ry, donc tout̀a fait acceptable, dans la même approxi-
mation.

Parmi toutes les combinaisons linéaires possibles desφi, une seule satisfait au
principe de Pauli ; elle se lit

ψA
0 (1, 2) = C {φ2(1, 2)− φ3(1, 2)}

= C {1s(1)α(1)1s(2)β(2)− 1s(1)β(1)1s(2)α(2)} , (A.8)

C étant une constante de normalisation qui vautC = 1/
√

2. La fonction anti-
symétrique que l’on vient de d́efinir, (A.8), peut se mettre sous la forme d’un
déterminant
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ψA
0 (1, 2) =

1√
2

∣∣∣∣∣ 1s(1)α(1) 1s(1)β(1)
1s(2)α(2) 1s(2)β(2)

∣∣∣∣∣ = |1s(1)α(1) 1s(2)β(2)|, (A.9)

appeĺedéterminant de Slater. Cette fonction d’onde antisyḿetrique correspond̀a
unétat du type↑↓ , la case rectangulaire représentant ici l’orbitale1s. Cependant,
il faut doŕenavant comprendre que dans une telle représentation, les deux́electrons
sont trait́es comme des particules indiscernables, et que↓↑ et ↑↓ repŕesentera
le mêmeétat antisyḿetrique.

Notons que si l’on construit un déterminant de ce typèa partir du produit (syḿetri-
que) de l’́equation (A.2), on obtiendrait une fonction d’onde nulle partout :

1√
2

∣∣∣∣∣ 1s(1)α(1) 1s(1)α(1)
1s(2)α(2) 1s(2)α(2)

∣∣∣∣∣ = 0. (A.10)

ce qui ne peut représenter uńetat physique. On trouve ici une première manifes-
tation de ce que l’on appelle ‘principe d’exclusion’ dans ce casà deuxélectrons.

Généralisation

En conformit́e avec le principe de Pauli, la fonction d’onde antisymétrique, cor-
respondant̀a la forme produit donńeeà l’équation (3.4) est

ΨA(1, 2, 3, . . . .n) ' 1√
n!

∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣

ϕ1ω1(1) ϕ2ω2(1) ϕ3ω3(1) · · · ϕnωn(1)
ϕ1ω1(2) ϕ2ω2(2) ϕ3ω3(2) ϕnωn(2)
ϕ1ω1(3) ϕ2ω2(3) ϕ3ω3(3) ϕnωn(3)

...
...

...
. ..

...
ϕ1ω1(n) ϕ2ω2(n) ϕ3ω3(n) ϕnωn(n)

∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣
= |ϕ1ω1(1)ϕ2ω2(2)ϕ3ω3(3) . . . | (A.11)

Chaque colonne de ce déterminant correspond̀a uneorbitale assocíee à une
orientation du spińelectronique donńee, chaque rangée à un électron (un in-
dice électronique). Le produit des termes figurant sur la diagonale principale du
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déterminant est préciśement le produit de d́epart, eq.(3.4). À la deuxìeme ligne
de l’équation (A.11), on a introduit une notation abréǵee pour le d́eterminant qui
rappelle que le d́eterminant est construit en ‘antisymétrisant’ ce produit de spin-
orbitales de d́epart.
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