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NIVEAUX D’ENERGIE ATOMIQUES

I) SPECTRES D’EMISSION LUMINEUSES
1.) Source d’émission lumineuse
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Une source d’émission lumineuse peut être une ampoule contenant un gaz ou une vapeur métallique (Na, Hg, H2 Cd)  sous faible pression chauffés ou excités par des décharges électriques. On observe une émission lumineuse. 
2.) Les spectres de raies
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Lorsque la lumière émise est analysée au spectrographe, on observe un spectre constitué de plusieurs raies, fines et distinctes à des radiations monochromatiques bien déterminées. Ces raies sont caractéristiques de l’atome émetteur.

II) ABSORPTION ET EMISSION PHOTONIQUES
1.) Postulat de Bohr
Bohr postule que l’énergie emmagasinée par un atome ne peut prendre que des valeurs particulières formant une suite discontinue ou niveaux d’énergie discrets. On dit que l’énergie est quantifiée. L‘absorption ou l’émission lumineuse correspond au passage d’un état énergétique donné vers un autre état.
2.) Excitation de l’atome
Pour porter un atome de son état fondamental à un état excité d’énergie En, l’atome absorbe un photon d’énergie E = hν

                           Photon E= hν


   En
ETAT EXCITE

                                         E1
                                                                ETAT FONDAMENTAL



                              Absorption photonique

En  = E1   +  hν1,n
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                              hν1,n = En  -  E1  (énergie d’excitation

*GENERALISATION
Pour deux états quelconques n, m avec m > n l’énergie d’excitation (ou énergie absorbée) est :

                hνn,m  =  Em  -   En

2.) Ionisation de l’atome
L’énergie d’ionisation est l’énergie minimale qu’il faut fournir à l’atome pour lui arracher un électron.

La différence d’énergie entre le niveau de valence (niveau occupé par l’électron) et le niveau zéro est donc l’énergie d’ionisation de l’atome.

Ei = E
[image: image4.wmf]¥

 -  En

3.) Désexcitation de l’atome
Un atome excité se désexcite en passant d’un niveau d’énergie supérieur  En à un niveau d’énergie inférieur  Em  par émission d’un photon.

E
photon E = hν

Em


hνm,n = Em  -  En

En

Émission photonique

III.) QUANTIFICATION DE L ENERGIE : CAS DE L ATOME D HYDROGENE
1. Energie cinétique, potentielle et mécanique d’un électron autour d’un noyau
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Fe = k.ze²/r² = mev²/r   >> v² = kze²/mr  (1)   et obtient pour l’énergie cinétique :
Ec = ½.mv² = ½..k.z.e²/r
dEp = Fdr = kze²/k².dr        en intégrant de r à ∞ on obtient :
Ep = -kze²/r
E = Ec  +  Ep = ½..k.z.e²/r +  -kze²/r
E = - ½.k.z.e²/r  (2)
2. Quantification du rayon et de l ‘énergie
Bohr postule que les seuls états énergétiques sont ceux tells que le moment de la quantité de mouvement de l’électron soi un multiple entier de h/2π
                                                  mvr = n.h2π

d’où v² = n²h²4 π²/m²r²  d’autre pat en égalant avec (1) on tire :

r=rn = n²h²/4 π²zme²k  

rn = n²r0
avec  r1 = h²/4 π²zme²k  pour z = 1 r1 = ……………………….= ……… (rayon de Bohr pour H)
En remplaçant rn dans (2) on obtient:

En = (-1/n²).(2π²me4 z²k²/h²)
En  =  -Eo/n2
Pour ‘atome d’hydrogène z = 1

Eo = 2π²me4k²/h²=…………………= 13,6eV
Etat fondamental : n=1 donne E1 =-Eo/12=-Eo=-13,6eV.
Les énergies d’autres états sont représentées dans le diagramme en fin de cours.   

3. Energie d’ionisation de l’atome d’hydrogène :
Ionisation à partir de l’état fondamental
Ei  = E
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- E1 = 0-(-13,6) =13,6eV
A partir d’ un état quelconque n

Ei = E
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- En
4. Nombre d’onde
Considérons la transition de l’état n à l’état p (n >p émission)


En


photon   Eph=hνn,p= En  - Ep

             Ep

hνn,p= -Eo/n2 – (-Eo/p2) = Eo (1/p2 – 1/n2 )

 or ν = c/λ on obtient :

h.c/λn,p = Eo(1/p2  - 1/n2 )  et         1/λn,p =  Eo/h.c (1/p2  -  1/n2 )

On pose 1/λn,p= σn,p appelé nombre d’onde   et  
RH = Eo/hc = constante de Rydberg
σn,p=1/λn,p= RH ( 1/p2  -  1/n2 )
RH = 13,6/6,63.10-34.3.108 =1,097m-1

5. Longueurs d’onde des trois séries de raies :

-Série de Lyman : p= 1 et n =2,3,4…

1ere raie     λ2,1 = 121,5nm ; raie limite λlim = λ
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,1=91,1nm

-Série de Balmer : p=2 et n =3,4,5..

1ere raie λ3,2 = 656,2nm  ; raie limite λlim = λ
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,2=364,7nm

NB. La série de Balmer est le domaine du visible (350< λ <800nm)

- Série de Paschen :p=3 et n= 4,5,6…


1ere raie λ4,3 = 1875,1nm   ; la raie limite λlim = λ
[image: image10.wmf]¥

,3 =820,5nm

Représentation des séries :
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6. spectre des hydrogénoides

Un hydrogénoide est un noyau Z charges positives autour duquel gravite un seul électron.

Pour un ion hydrogénoide ‘expression du nombre d’onde devient :
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-------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------Exercice1 (BAC 99)

h= 6.63.10-34J/s. Les niveaux d’énergie de l’atome d’hydrogène sont donnés par la relation En=-E1/n2

 avec E1 = 13,6eV et n, entier non nul.

L’atome d’hydrogène est dans son état fondamental.

1.) Déterminer l’énergie minimale nécessaire pour ioniser l’atome d’hydrogène. En déduire la longueur d’onde seuil (λo)  correspondante.

2.)  a) Dire dans quel(s) cas la lumière de longueur λi est capable :

· d’ioniser l’atome d’hydrogène

· d’exciter l’atome d’hydrogène sans l’ioniser.

    b.) Parmi les longueurs d’ondes suivantes lesquelles sont susceptibles d’ioniser l’atome, en déduire l’énergie cinétique de l’atome éjecté : λ1  =88nm ;λ2 =121nm ;  λ2= 146nm

3.) La lumière émise par certaines nébuleuses contenant beaucoup d’hydrogène gazeux chauffé mais à basse pression est due à la transition électronique entre les niveaux 2 et 3. D
déterminer la couleur d’une nébuleuse. On donne :
                Violet           bleu    vert             jaune                orangé       rouge


380          450           500       570                 590                    610           780
λ(nm)

Exercice 2

Les niveaux d’énergie de l’atome d’hydrogène sont donnés par la relation : En = -13,6/n2
Ou E est en eV et où n est un nombre entier naturel non nul.

1.) Quelle est l’énergie d’ionisation de l’atome ?

2.) Etablir l’expression littérale de la fréquence des radiations émises lorsque cet atome passe d’un état excité tel que n > 2 à l’état passe d’un état excité tel que n >2 à la l’état n=2 ( radiations de la série de Balmer).

3.) L’analyse du spectre d’émission de l’atome d’hydrogène révèle la présence de radiations de longueurs d’onde 656nm (Hα) ; 486nm(Hβ) ;410nm(Hγ).

a.) Déterminer à quelles transitions correspondent ces transitions de la série de Balmer.

b.) Tracer le diagramme représentant les transitions entre les différents niveaux d’énergie de l’atome d’hydrogène pour ces quatre raies. Sur l’axe des énergies, 2cm pour 1eV.

4.) Un photon d’énergie 7eV arrive sur atome d’hydrogène. Que se passe t-il :

-si l’atome est dans son état fondamental ?-si l’atome est dans l’état excité (n=2) ?
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