
SM2 – Structure électronique des atomes

I Quantification de l’énergie dans les atomes

I.1 Dualité onde-corpuscule de la lumière (Einstein, 1905)

• Nature ondulatoire de la lumière visible et de tout rayonnemment électromagnétique.

♦ Définition : Il existe une double périodicité pour un tel rayonnement :
- périodicité spatiale, caractérisé par⎧⎨⎩

la période spatiale ou longueur d’onde 𝜆 (en 𝑐𝑚)

ou son inverse, le nombre d’onde 𝜎 =
1

𝜆
(en 𝑐𝑚−1)

- périodicité temporelle, caractérisée par⎧⎨⎩
la période (temporelle) 𝑇 (en 𝑠)

ou son inverse, la fréquence 𝜈 =
1

𝑇
(en 𝐻𝑧)

Ces deux périodicités sont liées par la relation :

𝜆 = 𝑐.𝑇 ⇔ 𝜆 =
𝑐

𝜈
⇔ 𝜈 = 𝑐.𝜎

où 𝑐 note la vitesse de la lumière dans le vide : 𝑐 ≃ 3.108 𝑚.𝑠−1

• Nature corpusculaire de la lumière visible et de tout rayonnemment électromagnétique.

♦ Définition : Tout rayonnement monochromatique (= de fréquence 𝜈 fixée) peut
être aussi décrit comme un flux de corpuscules de masse nulle.
Ces corpuscules (ou « grains de lumière ») sont appelés photons et transportent

chacun une énergie ℰ𝜈 = ℎ.𝜈 (en 𝐽), avec ℎ la constante de Planck.

Rq : ℎ = 6, 63.10−34 𝐽.𝑠

I.2 Intéraction entre la matière et un rayonnement é.m.

♦ Définition : Tout atome possédant une énergie ℰ𝑚 peut atteindre un état
d’énergie supérieur ℰ𝑛 (ℰ𝑛 > ℰ𝑚) par absorption d’un photon d’énergie ℎ.𝜈.
Inversement, tout atome étant parvenu à l’état (« excité ») d’énergie ℰ𝑛 peut revenir
à l’état d’énergie inférieur ℰ𝑚 par émission d’un photon d’énergie ℎ.𝜈.
Ce passage d’un état d’énergie de l’atome (= orbitale atomique O.A.) à un(e)
autre est également appelé transition (énergétique).

Rq : Au cours d’une telle transition, il y a conservation de l’énergie globale du système
{atome+photon}.
On peut donc faire le bilan énergétique suivant : ℰ𝑛 = ℰ𝑚 + ℎ.𝜈 ⇔ ℰ𝑛 − ℰ𝑚 = ℎ.𝜈 1,
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I.3 Spectres des atomes

♦ Définition : Le spectre d’émission d’un élément chimique est l’ensemble des
longueurs d’onde que celui-ci peut émettre.
Il est constitué d’une série de raies colorées sur fond noir.

Le spectre d’absorption d’un élement chimique est l’ensemble des longueurs d’onde
pouvant être absorbées par un élément. Il est constitué d’une série de raies noires qui
apparaissent sur le spectre de la lumière blanche.

Rq : Les spectres d’émission et d’absorption sont complémentaires (cf. §I.2) et caractéristiques
de l’élémént chimique qui les produit.

II Spectre de l’atome d’hydrogène

II.1 Résultats expérimentaux

• Lors d’une décharge électrique dans un tube contenant du dihydrogène sous une pression
voisine de 10−3 𝑏𝑎𝑟, on observe l’émission d’une couleur rouge.
L’analyse spectrale des radiations émises (Ü Cf Cours Optique) montre la présence d’un spectre
de raies.
• Le spectre de l’atome d’hydrogène est la superposition de plusieurs séries de raies – dont les
longueurs d’onde sont comprises entre deux valeurs limite 𝜆min et 𝜆max.
• Au sein d’une même série, les raies sont de plus en plus proche lorsqu’on se déplace vers les
faibles longueurs d’onde.
• Seules quatre raies du spectre de l’atome d’hydrogène appartiennent au domaine du visible
([420 𝑛𝑚, 750 𝑛𝑚]) : il s’agit des quatre raies de la série de Balmer.

Les longueurs d’onde émises ou absorbées par l’atome d’hydrogène sont
données par la formule de Ritz-Rydberg :

1

𝜆𝑚,𝑛
= 𝑅H

(
1

𝑚2
− 1

𝑛2

)
où 𝑛 et 𝑚 sont des entiers positifs tels que 𝑛 > 𝑚

Rq1 : 𝑅H = 1, 09677.107 𝑚−1 est la constante de Rydberg relative à l’atome d’hydrogène.
Rq2 : Toutes les longueurs d’onde obtenues pour une valeur de 𝑚 donnée constituent une série :
𝑚 = 1 série de Lyman 𝑈.𝑉.
𝑚 = 2 série de Balmer 𝑉 𝑖𝑠𝑖𝑏𝑙𝑒
𝑚 = 3 série de Paschen 𝐼.𝑅.
𝑚 = 4 série de Brackett 𝐼.𝑅.
𝑚 = 5 série de Pfund 𝐼.𝑅.

II.2 Interprétation énergétique

Au cours d’une émission d’un photon d’énergie ℰ𝜈 = ℎ.𝜈𝑚,𝑛 = ℎ.
𝑐

𝜆𝑚,𝑛
, l’atome subit une tran-

sition énergétique qui fait varier son énergie (cf. 1,) de Δℰ = ℰ𝑚 − ℰ𝑛 = −ℎ.𝜈 = −ℎ. 𝑐

𝜆𝑚,𝑛
.

La formule de Ritz-Rydberg permet donc d’écrire :

ℰ𝑚 − ℰ𝑛 = −ℎ.𝑐.𝑅H

(
1

𝑚2
− 1

𝑛2

)
⇒ ℰ𝑛 = −ℎ.𝑐.𝑅H

𝑛2

ℎ.𝑐.𝑅H ≃ 6, 63.10−34 × 3.108 × 1, 09677.107 = 21, 8.10−19𝐽 = 13, 6 𝑒𝑉

⎫⎬⎭ → ℰ𝑛 = −13, 6

𝑛2
(𝑒𝑉 )

avec : 𝑛 ∈ ℕ+
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Rq : Ce qu’on a appelé jusqu’à présent « énergie de l’atome d’hydrogène » est en fait l’énergie
mécanique de l’électron dans le champ d’attraction électrostatique du noyau de l’atome
d’hydrogène : il s’agit donc de l’énergie du système {noyau+électron} 1. C’est par abus de langage
qu’on parle dans la suite de l’énergie « de l’électron », mais il faut garder à l’esprit qu’il s’agit à
chaque fois de l’énergie potentielle associée à l’interaction électron/noyau de l’atome considéré.

• Le niveau d’énergie le plus stable
pour l’atome d’hydrogène est :
ℰ1 = −13, 6 𝑒𝑉 .
On l’appelle niveau fondamental
(ground state).
Tous les autres niveaux corres-
pondent à des états excités de
l’atome.

• Pour l’atome ionisé 𝐻+ (c’est
alors un proton), le niveau d’éner-
gie est le plus haut, c’est à dire
ℰ∞ = 0 𝑒𝑉 (le choix de cette réfé-
rence d’énergie est arbitraire).
Rq : On retrouve que l’énergie
d’ionisation de l’atome d’hydro-
gène est la variation d’énergie qu’il
faut lui fournir pour le faire passer
du niveau le plus stable (ℰ1) au ni-
veau ionisé (ℰ∞).
Cette énergie vaut donc :

ℰ𝑖(𝐻) = ℰ∞ − ℰ1 = 13, 6 𝑒𝑉

Diagramme énergétique de l’atome d’hydrogène [C1/340]

Soit, puisque 1 𝑒𝑉 = 1, 6.10−19 𝐽 , une énergie d’ionisation :{
atomique : ℰ𝑖(𝐻) = 13, 6× 1, 6.10−19 = 2, 18.10−18 𝐽
molaire : ℰ𝑖,𝑚(𝐻) = ℰ𝑖(𝐻, en 𝐽)×𝒩𝐴 = 2, 18.10−18 × 6, 02.1023 = 1310 𝑘𝐽.𝑚𝑜𝑙−1

II.3 Modèle de Bohr
Ü Cf Cours Mécanique.
Niels Bohr avait proposé un modèle planétaire de l’atome d’hydrogène où l’électron ne pouvait
évoluer que sur certaines orbites circulaire autour du noyau.

Dans le cadre du modèle de Bohr (1913) :
- les trajectoires possibles de l’électron ont pour rayon 𝑟𝑛 = 𝑛2.𝑎0 où 𝑎0
(appelé « rayon de Bohr ») est le rayon de l’électron sur son « orbitale »stable
(𝑛 = 1) : 𝑎0 = 52, 9 𝑝𝑚 ≈ 50 𝑝𝑚
- l’énergie mécanique de l’atome d’hydrogène correspondant à une « orbitale »

𝑛 est : ℰ𝑛 = −13, 6 𝑒𝑉

𝑛2
avec 𝑛 ∈ ℕ+

Rq1 : On parle de quantification du rayon et de l’énergie.
Rq2 : Dans l’état d’ionisation de l’atome d’hydrogène, le proton et l’électron sont infiniment
éloignés (𝑟 = +∞) l’un de l’autre (donc sans interaction) et immobiles ; on retrouve : 𝑛 = +∞
et ℰ∞ = 0
Rq3 : Si ce modèle est trop simple pour expliquer les édifices polyélectroniques, il nous en reste
le vocabulaire Orbitale Atomique (OA) et la notion de rayon atomique 𝑟𝑛 qui représente encore
l’encombrement moyen de l’électron.

1. De même que l’énergie mécanique d’un corps – un satellite par exemple – dans le champ d’attraction
gravitationnel de la Terre est en fait l’énergie du système {Terre+corps}

Qadri J.-Ph. ∣ PTSI http ://atelierprepa.over-blog.com/ 3
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II.4 Hydrogénöıdes

♦ Définition : Les hydrogénöıdes sont des édifices monoélectroniques.
On rencontrera classiquement 1𝐻, 2𝐻𝑒

+, 3𝐿𝑖
2+

et aussi les isotopes de l’hydrogène : le deutérium 2𝐻 et le tritium 3𝐻.

z Propriété : Pour les hydrogénoïdes A
Z𝑋

(𝑍−1)+, les OA ont comme quantification :

ℰ𝑛(𝑋) = ℰ𝑛(𝐻).𝑍2 = −13, 6.
𝑍2

𝑛2
(𝑒𝑉 ) et 𝑟𝑛(𝑋) =

𝑟𝑛(𝐻)

𝑍
= 𝑎0.

𝑛2

𝑍

Rq : La formule de Rytz-Rydberg est donc généralisable à tous les hydrogénoïdes, à condition
de remplacer 𝑅H par 𝑅X (constante de Rydberg pour l’hydrogénoïde 𝑋) :

1

𝜆𝑚,𝑛
= 𝑅𝑋

(
1

𝑚2
− 1

𝑛2

)
avec 𝑅X = 𝑅H.𝑍

2

III Modèle quantique de l’atome
III.1 Probabilité de présence
• Principe d’incertitude d’Heisenberg (1926) : Il n’est pas possible de déterminer simultanément
et avec précision la vitesse et la position d’une « particule »(objet « microscopique »). Ce qui
exclut désormais à l’échelle atomique la notion de trajectoire ou d’orbite de l’électron.
• On définit alors une densité de probabilité de présence de l’électron en un point 𝑀(𝑥, 𝑦, 𝑧)
par le carré Ψ2 d’une fonction mathématique Ψ(𝑥, 𝑦, 𝑧) appelée fonction d’onde ou orbitale
atomique.
• C’est la résolution de l’équation de Schrödinger qui donne accès à 𝜓 et donc à tous les
renseignements concernant un atome en mécanique quantique.
NB : l’équation de Schrödinger ainsi que les fonctions d’ondes sont hors programme → Tous les
résultats qui suivent sont admis.

III.2 Nombres quantiques

♦ Définition : L’état d’un électron est fixé par la donnée de quatre nombres 𝑛, 𝑙,
𝑚𝑙 et 𝑚𝑠 appelés nombres quantiques.
→ 𝑛 est le nombre quantique principal : 𝑛 ∈ ℕ∗

→ 𝑙 est le nombre quantique secondaire ou azimutal : 0 ≤ 𝑙 ≤ 𝑛− 1 avec 𝑙 ∈ ℕ
→ 𝑚𝑙 est le nombre quantique magnétique : −𝑙 ≤ 𝑚𝑙 ≤ 𝑙 avec 𝑚𝑙 ∈ ℤ
→ 𝑚𝑠 est le nombre quantique magnétique de spin : 𝑚𝑠 peut prendre seulement
deux valeurs : 1

2 ou −1
2

♦ Définition : L’ensemble des électrons décrits par une même valeur de 𝑛 appar-
tiennent à un niveau ou une couche énergétique :

𝑛 1 2 3 4 5 . . .

couche 𝐾 𝐿 𝑀 𝑁 𝑂 . . .

Les électrons d’une couche 𝑛 donnée se répartissent sur des sous-niveaux ou sous-
couches d’énergies ℰ𝑛,𝑙 fixées par la seule donnée du doublet (𝑛, 𝑙) :

𝑙 0 1 2 3 4 . . .

sous-couche 𝑠 𝑝 𝑑 𝑓 𝑔 ordre alphabétique

Chaque sous-couche (𝑛, 𝑙) contient 2𝑙+1 cases quantiques ou orbitales atomiques
définies par les triplets (𝑛, 𝑙,𝑚𝑙) possibles.
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Ex : • Le triplet (1, 0, 0) définit l’orbitale atomique 1s
• Le (sous-)niveau d’énergie 2s est constitué d’une seule OA définie par le triplet (2, 0, 0)
• Par contre, le niveau 2p défini par 𝑛 = 2 et 𝑙 = 1 est constitué de trois cases quantiques
correspondant aux trois triplets/OA (2, 1,−1), (2, 1, 0) et (2, 1, 1).
Ces trois OA ont la même énergie ; il est d’usage de les noter 2p𝑥, 2p𝑦 et 2p𝑧.

Rq1 : - 𝑛 indique le volume effectif de l’OA
- 𝑙 indique la forme de l’OA
- 𝑚𝑙 indique l’orientation spatiale de l’OA (p. ex. np𝑥,
np𝑦 et np𝑧.
- 𝑚𝑠 indique l’alignement du spin : spin vers le haut
(↑) ou spin vers le bas (↓)
Rq2 : le choix des les quatre lettres 𝑠, 𝑝, 𝑑 et 𝑓 pour désigner les premières sous-couches
vient historiquement des observations des spectres de raies : sharp (fine), principal, diffuse,
fundamental.

III.3 Dégénérescence des niveaux d’énergie

♦ Définition : Lorsqu’à un même niveau d’énergie correspondent plusieurs O.A., ce
niveau d’énergie est dit dégénéré.

a Atome d’hydrogène et hydrogénöıdes

zPropriété : Dans le cas particulier de l’atome d’hydrogène et des hydrogénoïdes, les différents
niveaux d’énergie électroniques ℰ𝑛 de l’atome ne dépendent que du nombre quantique principal
𝑛.

Csqce : Pour l’atome d’hydrogène (et les hydrogénoïdes) au niveau d’énergie ℰ𝑛 caractérisé par
le nombre quantique principal 𝑛, correspondent 𝑛2 O.A. de triplets (𝑛, 𝑙,𝑚𝑙).
Cl : un niveau d’énergie ℰ𝑛 est donc 𝑛2 fois dégénéré.
Ex : Le niveau d’énergie ℰ3 est 32 = 9 fois dégénéré : les sous-couches 3s (1 case quantique),
3p (3 cases quantiques) et 3d (5 cases quantiques) définissent 9 OA caractérisées par la même

énergie ℰ3 = −13, 6

32
= −1, 5 𝑒𝑉 .

b Atomes polyélectroniques

zPropriété : Pour les atomes polyélectroniques (= possédant plus d’un électron), les différents
niveaux d’énergie électroniques ℰ𝑛,𝑙 de l’atome dépendent du nombre quantique principal 𝑛 et
du nombre quantique secondaire 𝑙.

Csqce : Le niveau d’énergie ℰ𝑛,𝑙 étant constitué de 2𝑙 + 1 cases quantiques (une par valeur
possible de 𝑚𝑙), une sous-couche d’énergie ℰ𝑛,𝑙 est donc 2𝑙 + 1 fois dégénérée.'

&

$

%

Valeurs
de 𝑛

Valeurs
de 𝑙

Nom de la
sous-couche Valeurs de 𝑚𝑙

Nombres d’O.A.
/dégénérescence

Dégn./O.A.
pour 𝐻

1 0 1𝑠 0 1 1

2 0
1

2𝑠
2𝑝

0
−1 ; 0 ; 1

1
3

4

3
0
1
2

3𝑠
3𝑝
3𝑑

0
−1 ; 0 ; 1

−2 ; −1 ; 0 ; 1 ; 2

1
3
5

9

4

0
1
2
3

4𝑠
4𝑝
4𝑑
4𝑓

0
−1 ; 0 ; 1

−2 ; −1 ; 0 ; 1 ; 2
−3 ; −2 ; −1 ; 0 ; 1 ; 2 ; 3

1
3
5
7

16
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.

[C10/15]

IV Configurations électroniques des atomes et des ions
IV.1 Règle de construction

a Principe de Pauli

z Loi : Deux électrons ne peuvent pas posséder quatre nombres quantiques identiques.

Une case quantique étant définie par la donnée de trois nombres quantiques (𝑛, 𝑙,𝑚𝑙), elle ne
pourra donc décrire que le comportement de deux électrons au maximum : l’un possédant un
nombre quantique de spin 1

2 et l’autre un nombre quantique de spin +1
2 :

♦ Définition : Lorsqu’une orbitale atomique (case quantique) est doublement oc-
cupée, on dit que les électrons sont appariés.
Un électron seul dans une case quantique est dit célibataire.

b Règle de Klechkowsky

z Loi : Le remplissage des orbitales atomiques se fait par ordre (𝑛+ 𝑙) croissant.

Dans le cas où deux orbitales atomiques possèdent un même (𝑛 + 𝑙), la plus petite valeur de 𝑛
correspond à l’orbitale la plus profonde en énergie : c’est elle qui est occupée en priorité.
Cette règle indique la séquence énergétique dans laquelle les différentes orbitales atomiques se
succèdent. On obtient la séquence suivante :

1𝑠 < 2𝑠 < 3𝑠 < 3𝑝 < 4𝑠 ∼ 3𝑑 < 4𝑝 < 5𝑠 < 4𝑑 < 5𝑝 < 6𝑠 < 4𝑓 ∼ 5𝑑 . . .
Voici cette même séquence en indiquant le remplissage maximal possible de chaque sous-couche
(attention, cette suite ne correspond à aucun élément en particulier) :

1𝑠2 < 2𝑠2 < 3𝑠2 < 3𝑝6 < 4𝑠2 ∼ 3𝑑10 < 4𝑝6 < 5𝑠2 < 4𝑑10 < 5𝑝6 < 6𝑠2 < 4𝑓14 ∼ 5𝑑10 . . .

c Règle de Hund

zPropriété/Loi : Lorsqu’un niveau d’énergie est dégénéré et que le nombre n’est pas suffisant
pour saturer le niveau, l’état de plus basse énergie (=état le plus stable) est obtenu en utilisant
un maximum d’orbitales atomiques, les spins des électrons non appariés étant parallèles.
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.IV.2 Électrons de cœur et de
valence

♦ Définition : Dans les structures
électroniques, il y a deux types
d’électrons :
- les électrons de valence : ils ap-
partiennent à la dernière couche 𝑛 en
cours de remplissage
- les électrons de cœur : tous
les autres électrons plus proches du
noyau.

Ex : Les électrons de valence (Ü Cf
Tableau périodique, p. 8) :
- du soufre occupent les orbitales
atomiques 3𝑠 et 3𝑝
- du carbone occupent les OA 2𝑠 et
2𝑝

Règle de
Klechkowsky

sous-couches

n+l=C te

n

0 < l< n-1
l

3d3 3s 3p

1s1

7 7s

2 2s 2p

4 4s 4p 4d 4f

5 5s 5p 5d 5f 5g

6 6p6s

4
(g)

3
(f)

2
(d)

0
(s)

1
(p)

65

6d ...

7p ...

...

- du calcium occupent l’OA 4𝑠
- attention : pour les métaux de transition (bloc 𝑑) les électrons de valence correspondent aux
sous-couches 𝑛𝑠/(𝑛− 1)𝑑.
Rq : les électrons de valence sont dit appartenir à la « couche électronique externe ».

IV.3 Violations de la règle de Klechkowsky

• Le cas du chrome permet d’illustrer une exception à la règle de remplissage. Si on suit la règle
de Klechkowsky, on doit proposer la configuration suivante : Cr : [Ar]4𝑠23𝑑4. Il se trouve qu’une
orbitale atomique 𝑑 demi-pleine (𝑛𝑑5) ou pleine (𝑛𝑑10) présente une stabilité particulière.
Cet état peut-être atteint par « promotion » d’un seul électron 4𝑠 vers le niveau 3𝑑 comme c’est
le cas :
- pour le chrome dont la configuration réelle est : [Ar]4𝑠13𝑑5 → [Ar]3𝑑54𝑠1

- pour le cuivre dont la configuration réelle n’est pas [Ar]4𝑠23𝑑9 mais : [Ar]4𝑠13𝑑10 → [Ar]3𝑑104𝑠1

IV.4 Schéma de Lewis

Un schéma de Lewis permet de donner la répartition des électrons de valence autour des atomes.
Il ne s’agit, ni plus ni moins, que de donner une autre représentation (plus visuelle) de la structure
électronique de valence que nous avons vue précédemment
Ü Cf Cours.
Commentaires : les schémas de Lewis ne représentent pas tous parfaitement les configurations
électroniques correpondantes. 3 difficultés :
• cas de la colonne 14 : carbone et silicium sont le plus souvent tétravalents (bien que de
configuration électronique externe 𝑛𝑠2𝑛𝑝2 qui devrait correspondre à un doublet non liant et à
deux électrons célibataires)
• la famille des alcallino-terreux (colonne du béryllium, colonne 2) :
La structure électronique du béryllium s’écrit 1𝑠22𝑠2. On s’attendrait donc à disposer autour
du symbole de l’élément un doublet non liant (un trait). Toutefois ce type de schéma n’est pas
satisfaisant dans la mesure où le béryllium est divalent, d’où le schéma : ∙𝐵𝑒∙
• la colonne 13 (celle de l’aluminium) :
La structure électronique de l’aluminium s’écrit 1𝑠22𝑠22𝑝63𝑠23𝑝1. On s’attendrait donc à disposer
autour du symbole de l’élément un doublet non liant (un trait) et un électron célibataire (un
point). Toutefois ce type de schéma n’est pas non plus satisfaisant dans la mesure où l’aluminium
est trivalent – d’où le schéma : ∙𝐴𝑙∙∙
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