
I] Nombres   quantiques et orbitales  

En observant les spectres de raies (ici une lampe à vapeur de 
mercure et le spectre de sa lumière visible), on constate que 
l'énergie prise par les électrons n'a que certaines valeurs bien 
définies (quanta).
Lorsqu'un électron saute d'une couche à une autre, il absorbe 
ou émet un photon d'énergie E=h×ν

h est la constante de Planck h = 6,626.10-34 J.s et  est la fréquence de la lumière émise en Hz (s-1).

Les physiciens du début du XXième siècle comme Max Planck ont donc proposé que les électrons occupent des 
espaces bien défini. La fonction d'onde Ψ représente l'état quantique de l'électron et son carré Ψ² représente la 
probabilité de trouver un électron et permet de déterminer la forme des orbitales (voir plus bas).
La physique quantique décrit l'univers à l'échelle des particules et il est difficile de trouver des images de la vie 
courante pour expliquer  les  résultats  obtenus comme le  chat  de Schrödinger  vivant  et  mort  à  la  fois  pour 
exprimer la superposition de deux états quantiques.

1) les nombres quantiques

a) n: Le nombre quantique principal détermine la couche électronique.
n 1 2 3 4 5 6 7

couche K L M N O P Q
L'énergie de liaison d'un électron est d'autant plus grande que l'électron est proche du noyau (n petit). Pour un 

atome d'hydrogène, elle est donnée par la relation E=
−13,6

n2
 en électon-volt eV.

b) 0ln−1  Le nombre quantique secondaire ou azimutal l détermine la sous-couche, c'est-à-dire la forme 
de l'orbitale. Les énergies mises en jeux lors de saut d'une sous-couche à une autre donnent des raies très 
proches dans les spectres lumineux.
n 1 couche K 2 couche L 3 couche M 4 couche N

l 0 0, 1 0, 1, 2 0, 1, 2, 3

sous-couche s s p s p d s p d f

c) −lml  Le nombre quantique magnétique m détermine l'orientation spatiale de l'orbitale. Il est 
responsable de la structure hyperfine des spectres lumineux.

Couche Sous-couche Cases quantiques 
(voir d)

n l m nombre max d'e- m s

1 0 1s 0 2=2×12

2
0 2s 0

2+6=8=2×22

1 2p -1 ; 0 ; +1

3
0 3s 0

2 + 6 + 10 = 18 
= 2×n2

1 3p -1 ; 0 ; +1

2 3d -2 ; -1 ; 0 ; +1 ; +2

d) m s=±
1
2

 est le nombre quantique de spin qui indique si l'électron tourne dans un sens ou dans un autre. On 

commence par remplir, dans les couches les plus proches du noyau, les orbitales avec des électrons de spin +
1
2

 



représentés ↑ puis on complète les doublets avec des électrons de spin antiparallèle ↓. Les électrons restants 
sont dits célibataires et peuvent former des liaisons chimiques.

2) Règles de remplissage des couches     : configuration électronique.  

Les électrons des atomes dans leur état fondamental (non excités) sont le plus liés donc le plus près du noyau. 
Les règles ci-dessous sont mnémotechniques et fonctionnent pour la plupart des atomes (80 % des 103 
éléments). La règle qui est toujours vraie est celle du remplissage commençant par les niveaux d'énergies les 
plus faibles.

• La première règle (principe d'exclusion de Pauli) indique que deux électrons ne peuvent avoir les quatre 
nombres quantiques identiques : chacun sa place !

• La seconde règle (de Klechkowski) donne l'ordre croissant des niveaux d'énergie des orbitales : le 
remplissage se faire selon les valeurs croissantes de (n+l). Cela donne le tableau ci-dessous.

• La troisième règle (de Hund) précise que la configuration la plus stable (de plus basse énergie) est 
obtenue pour la somme des spins la plus grande : on commence donc par remplir toutes les cases 

quantiques par des électrons de spin +
1
2

 puis on complète les doublets.

La dernière couche étant la couche de valence, un atome pourra faire autant de liaisons chimiques qu'il y reste 
d'électrons célibataires.

Règle de Klechkowski

En conséquence, les structures électroniques des 
atomes de la classification périodique des 
éléments peuvent être regroupées en 
bloc s, p, d et f.



II] Evolution des propriétés des éléments

1) les règles de Slater (règle empirique)

Pour un électron périphérique, la charge du noyau est masquée par les électrons des couches inférieures. Pour 
un électron i, la charge effective du noyau vaut Zeff = Z* = Z -   j  i pour tous les électrons j faisant écran à 
l’électron i.

Exemple pour un électron de la couche 3d du zinc Zn30
65,4 :

a) Il faut ordonner la configuration électronique suivant n et en groupant s et p :

1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 devient (1s)2 (2s, 2p)8 (3s, 3p)8 (3d)10 (4s)2. 

b) On additionne les constantes d’écran suivant le tableau ci-dessous (0 pour les électrons de 4s2 car ils sont à 
l’extérieur pour les électrons de la couche 3d donc ne font pas écran).

électron i/électron j 1s 2s 2p 3s 3p 3d 4s 4p 4d
1s 0,30
2s 2p 0,85 0,35
3s 3p 1 0,85 0,35
3d 1 1 1 0,35
4s 4p 1 1 0,85 0,85 0,35
4d 1 1 1 1 1 0,35

Les 9 autres électrons de la couche 3d contribuent à raison de   = 9 × 0,35 et ceux des groupes 3s3p, 2s2p et 
1s font écran à l’électron i de la couche 3d suivant (8+8+2)×1 donc en tout : 
Zeff = Z* = Z -   j  i =  Z3d

*
=30−(2×1+8×1+8×1+9×0,35)=8,85

L’énergie orbitalaire s’en trouve donc modifiée avec la relation analogique à celle de l’hydrogène :

E (n , l)=– 13,6×( Z*

n )
2

 en électron-volt eV. 

Exercice : Montrer que l'énergie de première ionisation de l'atome de sodium vaut 7,3 eV

c) La valeur la plus faible de l'énergie orbitalaire totale correspondant à la configuration électronique la plus 
stable, on peut ainsi chercher à savoir pour l’ion Zn2+ si les 2 électrons arrachés sont de la couche 4s ou de la 
couche 3d.

Configuration 1     : (1s)2 (2s, 2p)8 (3s, 3p)8 (3d)10 (4s)0

La charge effective vue par chacun des 10 électrons de la couche 3d vaut toujours:
Z3d

*
=30−(2×1+8×1+8×1+9×0,35)=8,85 donc son énergie orbitalaire vaut 

E3d=−13,6×(8,85
3 )

2

=−118eV .

L’énergie orbitalaire des électrons 3d vaut E=10 E3d=−1180eV

Configuration 2     :   (1s)2 (2s, 2p)8 (3s, 3p)8 (3d)8 (4s)2

La charge effective vue par chacun des 2 électrons de la couche 4s vaut :
Z4 s

*
=30−(2×1+8×1+8×0,85+8×0,85+1×0,35)=6,05 donc son énergie orbitalaire vaut 

E4 s=−13,6×(6,05
4 )

2

=−31,1eV .

La charge effective vue par chacun des 8 électrons de la couche 3d vaut :
Z3d

*
=30−(2×1+8×1+8×1+7×0,35)=9,55 donc son énergie orbitalaire vaut 

E3d=−13,6×(9,55
3 )

2

=−138eV .

L’énergie orbitalaire des électrons 3d et 4s vaut E=8 E3d+2 E4 s=−1165eV
Conclusion     : C'est la première configuration qui est la plus stable : les électrons arrachés en premier sont, en 
général, ceux de la couche la plus externe (rang n supérieur).



2) Evolution des propriétés des atomes dans la classification périodique

a) Le rayon atomique est la moitie de la distance qui sépare deux noyaux identiques liés par une liaison 

covalente.  r=
n2

Z eff

×a0  avec Zeff la charge effective et a0 = 0,0529 nm. Il augmente avec n (donc de haut dans 

bas) car il y a de plus en plus de couches, mais de droite à gauche dans une période car les électrons  internes 
font quasiment le même écran donc la charge efficace du noyau augmente et attire davantage les électrons de 
valence.

b) L'énergie de première ionisation est l'opposée de l'énergie orbitalaire donc diminue avec n et augmente avec 
Zeff. Il est plus facile d'arracher un électron s'il est plus loin mais sur une même ligne l'attraction du noyau 
augmente.

c) L'affinité électronique A.E. est l'opposé de l'énergie de fixation électronique qui mesure la quantité d'énergie 
dégagée (négative) ou qu'il faut apporter (positive) pour fixer un électron supplémentaire sur un atome suivant 
la réaction X (g )+e-

→ X ( g)
- .  

d) L'électronégativité χ selon Mulliken est la moyenne de l'affinité électronique et de l'énergie de première 
ionisation, mais c'est l'échelle de Pauling qui est la plus utilisée. L'électronégativité représente la capacité d'un 
atome à attirer à li les électrons d'une liaison covalente.

Pour une molécule A–B formée d'un atome A plus électronégatif que B, la liaison sera considérée covalente si 
la différence 

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

http://fr.wikipedia.org/wiki/Affinit%C3%A9_%C3%A9lectronique
http://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89nergie_d'ionisation
http://fr.wikipedia.org/wiki/Rayon_atomique
http://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89lectron%C3%A9gativit%C3%A9
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