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C – Modélisation quantique et réactivité  

C1 – Orbitales atomiques  
  

Orbitales atomiques : systèmes 
hydrogénoïdes et polyélectroniques 

 

 

 

 
 

1. Lien entre tableau périodique et configuration électronique 
 

1. Établir la configuration électronique de valence à l’état fondamental des éléments chimiques suivants. 
Présenter le résultat sous la forme [GN]..., où [GN] représente la configuration électronique du gaz noble qui 
précède l’élément chimique considéré (ordre des gaz nobles : He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn). On ne cherchera pas à 
prévoir d’éventuelles exceptions à la règle de Klechkowski.  

a) Plomb 82Pb 
b) Baryum 56Ba 
c) Uranium 92U 
d) Iode 53I 

e) Gallium 31Ga 
f) Molybdène 42Mo 
g) Cerium 58Ce 
h) Ludomagnucium Llg 

 

 

Identifier les électrons de valence et déduire la position de chaque élément dans la classification périodique. 
 

2. Préciser la configuration électronique des éléments situés (bloc f non comptabilisé pour la numérotation des 
colonnes).  

a) 4ème période et 17ème colonne 
b) 5ème période et 9ème colonne 

c) 6ème période et 1ère colonne 
d) 5ème période et 14ème colonne 

 
Préciser le nombre d’électrons de valence et d’électrons célibataires. 

 
 
 

2. Évolution des propriétés atomiques dans la classification 
 

1. En vous aidant d’une classification périodique, classer les éléments suivants : At, F, Cl, I, Br par 
électronégativité, charge effective, rayon, polarisabilité. Préciser leur famille chimique. 

2. Répondre aux mêmes questions pour les éléments : Li, Fr, Na, Rb, Cs, K. 
3. Même question pour les éléments suivants N, O, F, B, C. 
4. Faire de même avec la série Si, Cl, P, S, Al, P.  

 
 
 
 

3. Configuration d’ions 
 

1. Rappeler les règles nécessaires à l’établissement d’une configuration électronique à l’état fondamental. 
2. Établier la configuration électronique fondamentale de l’atome de manganèse et de l’atome de cuivre. 

Combien possèdent-ils d’électrons de valence ? Combien d’électrons célibataires ? 
3. Donner les configurations électroniques fondamentales des ions Cu2+ et Mn2+. 
4. Quels sont les degrés d’oxydation les plus probables des éléments Al, Mg, Mn, O, Cl. Donner des exemples 

d’espèces chimiques dans lesquelles ils présentent ces nombres d’oxydation.  
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4. Sélénium 
 

Du grec « selene », la Lune, le sélénium (noté Se) a été découvert en Suède en 1817. Le sélénium Se a un numéro 
atomique Z = 34. Plusieurs isotopes naturels sont répertoriés : 
 

Nombre de masse 74 76 77 78 79 82 

Abondance isotopique (en %) 0,89 9,37 7,63 23,77 49,61 8,73 

Masse molaire (en g·mol–1) 73,9225 75,9192 76,9199 77,9173 79,9165 81,9167 
 

1. Donner la composition du noyau du sélénium 79. 
2. Calculer la masse molaire de l’élément chimique sélénium. Répondre avec quatre chiffres significatifs. 
3. Établir la configuration électronique du sélénium dans son état fondamental. Combien le sélénium possède-

t-il d’électrons de nombre quantique secondaire égal à 1 ? Quels sont les électrons de valence de cet atome 
? Combien présente-t-il d’électrons célibataires à l’état fondamental. 

4. Le sélénium est un élément qui peut exister sous plusieurs degrés d’oxydoréduction : à l’état élémentaire Se, 
sous forme cationique Se4+ (ion sélénite) ou Se6+ (ion sélénate) et sous forme anionique Se2– (ion séléniure). 
Écrire les configurations électroniques fondamentales de chacun de ces ions. Expliquer succinctement leur 
stabilisation relative. 

 
 
 

5. Transitions électroniques dans l’atome d’hydrogène 
 

Les valeurs d’énergie accessibles à l’électron d’un atome d’hydrogène vérifient la loi : 

𝐸𝑛(𝑒𝑉) = −
𝐴

𝑛2
 

où A est une constante et n le nombre quantique principal. 

1. La raie de longueur d’onde maximale dans le spectre d’absorption de l’atome d’hydrogène initialement à 
l’état fondamental est telle que λ = 121,57 nm. 

a. Calculer la valeur de A. 
b. Calculer, en nm, la longueur d’onde de la raie correspondant à la transition électronique du niveau  

n = 1 au niveau n = 3. À quel domaine de longueur d’onde appartient-elle ? 
2. Calculer, en nm, la longueur d’onde la plus petite de la série de Paschen (niveau final n = 3) du spectre 

d’émission de l’atome d’hydrogène. 

3. La raie de longueur d’onde minimale de la série de Humphreys se trouve à min = 3,28 m dans le spectre 
d’émission de l’atome d’hydrogène.  

a. À quel domaine du spectre appartient cette longueur d’onde ? 
b. Quelle est la valeur du nombre quantique principal n cible dans cette série ? 
c. Quelles sont les limites du domaine de longueur d’onde de cette série ? 

 

Données :    Constante de Planck    h = 6,626.10–34 J.s 
          Vitesse de la lumière   c = 2,998.108 m.s–1 
          Charge élémentaire      e = 1,602.10–19 C 
 

 

 

6. Charge effective 
 

Le sodium (Na) a un numéro atomique Z = 11. Le rayon orbitalaire du sodium vaut 191 pm.  
1. Déterminer la constante d’écran associé à l’électron de valence du sodium.  
2. Les règles de Slater permettent d’établir que pour les électrons de valence les plus hauts en énergie du chlore 

(Z = 17) et de l’aluminium (Z = 13), on a : Z*(Cl) = 6,10 et Z*(Al) = 3,5.  
a) Calculer les rayons orbitalaires de l’aluminium et du chlore.  
b) Calculer l’énergie de l’OA de valence la plus haute en énergie dans le cas de l’aluminium et du chlore.  
c) Corréler ses résultats à l’électronégativité de l’aluminium et du chlore.  

 

Donnée : le rayon d’une orbitale suit la loi 𝑟 = 𝑎0 ·
𝑛2

𝑍
 avec 𝑎0 = 52,9 𝑝𝑚. 
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7. Orbitale 2s de l’hydrogène 
 

L’expression analytique de l'orbitale 2s de l'atome d'hydrogène est :  

2𝑠(𝑟, 𝜃, 𝜑) =  · (2 −
𝑟

𝑎0

) · 𝑒𝑥𝑝 (−
𝑟

2𝑎0

) 

où  est une constante et ao le rayon de Bohr, ao = 53.10-12 m. 
 

1. Exprimer la probabilité élémentaire P de trouver l'électron dans un volume d autour du point M(r,,). On 

exprimera l'élément de volume d en coordonnées sphériques. Calculer la constante . 
2. Déterminer l’expression de la densité radiale de probabilité de présence : F2s(r). 
3. Etudier F2s(r) et montrer que celle-ci présente 4 extrema dont un maximum absolu. Identifier le rayon le plus 

probable. 
4. Calculer la valeur moyenne de la distance rm entre l'électron et le noyau.  
 

Donnée :                
10

!n x

n

n
x e dx




−

+
=   pour  > 0.                        

 
 
 

8. Orbitale atomique 2pz d’un ion hydrogénoïde 
 
L'expression analytique de l'orbitale atomique 2pz d’un hydrogénoïde est, en coordonnées sphériques : 

2𝑝𝑧
(𝑟, 𝜃, 𝜑) = (

1

2√6
(

𝑍

𝑎0

)
3/2 𝑍 · 𝑟

𝑎0

· 𝑒𝑥𝑝 (−
𝑍 · 𝑟

2𝑎0

)) (
√3

2√𝜋
𝑐𝑜𝑠𝜃) 

  
1. Analyser la partie angulaire Y de la fonction d'onde. 
2. Analysez les symétries de la partie angulaire et les corréler à la représentation conventionnelle de l’OA 2pz.  
3. Déterminer le rayon de l’orbitale atomique. 

 

 

 

 

9. Orbitale atomique 𝟑𝒅𝒛𝟐  
 

L'expression analytique d'une des orbitales 3𝑑𝑧2 de l'atome d'hydrogène en coordonnées sphériques est la suivante : 

𝜓(𝑟, 𝜃, 𝜑) = (
4

81√30
· 𝑎0

−7/2
· 𝑟2 · 𝑒𝑥𝑝 (−

𝑟

3𝑎0

)) (
1

4
√

5

𝜋
· (3𝑐𝑜𝑠2(𝜃) − 1)) 

1. Que vaut le nombre quantique secondaire pour une orbitale atomique d ? En déduire les valeurs de m possibles et 
le nombre d'orbitales 3d. 

2. Étude de la partie radiale : 
a. Identifier la partie radiale 𝑅(𝑟) de cette fonction d'onde. Tracer son allure et commenter. 
b. Quelle est l'expression de la partie radiale des autres orbitales 3d de l'atome d'hydrogène ? 

3. Étude de la partie angulaire : 
a. Identifier la partie angulaire 𝑌(𝜃, 𝜑). Analyser ses symétries. 
b. Montrer qu’elle possède un cône nodal. 
c. Montrer que cette partie angulaire Y est normée. 
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10. Ionisation du lithium 
 
1. Calculer (en eV) l’énergie d’ionisation EI de l’ion Li2+ dans son état fondamental. 
2. On considère le cation Li2+ dans son troisième état excité. Combien de fonctions propres dégénérées peuvent 

décrire l’électron ? Quelle est son énergie d’ionisation (en eV) ? 

Données :  constante de Rydberg : RH = 13,6 eV 
 
 
 

11. Modèle de Slater 
 
Une forme approchée de la partie radiale des orbitales des atomes polyélectroniques a été proposée par Slater : 

𝑅𝑛,ℓ(𝑟) = 𝑁 (
𝑟

𝑎0

)
𝑛−1

𝑒𝑥𝑝 (−
𝑍∗ · 𝑟

𝑛𝑎0

) 

où N est le facteur de normalisation et n le nombre quantique principal. 

1. Définir et exprimer le rayon d’une OA de ce type, en fonction de Z*, n et a0. 
2. Slater a proposé un modèle approché pour calculer l’énergie des orbitales atomiques des atomes 

polyélectroniques. Il a proposé les valeurs de constantes d’écran i suivantes : 

Electron 
étudié 

(niveau n) 

Contribution des autres électrons 

Niveaux 
n-2, n-3, … 

Niveau 
n-1 

Autres électrons du niveau n Niveaux 
supérieurs 1s s et p d f 

1s   0,30    0 

ns np 1,00 0,85  0,35 0 0 0 

nd 1,00 1,00  1,00 0,35 0 0 

nf 1,00 1,00  1,00 1,00 0,35 0 

 
L’énergie d’un électron d’une OA nX est exprimée en généralisant les résultats obtenus pour les systèmes 

hydrogénoïdes : 𝐸𝑛𝑋(𝑒𝑉) = −13,6 · (
𝑍∗

𝑛∗) 

expression dans laquelle Z* = Z -  est la charge effective associée à l’électron étudié ( est la somme des 

constantes d’écran i exercé par les autres électrons i sur l’électron nX étudié) et n* le nombre quantique 
principal apparent tel 

n : nombre quantique principal 1 2 3 4 5 6 

n* : nombre quantique principal apparent 1 2 3 3,7 4,0 4,2 

En examinant le tableau des constantes d’écran, expliquer pourquoi ce modèle de Slater est forcément un 
modèle approché qui ne peut pas rendre compte de la valeur réelle de l’énergie de certaines orbitales. 

3. L’énergie de première ionisation EI1 d’un atome A est définie comme étant l’énergie minimale qu’il faut 
fournir à l’atome gazeux dans son état fondamental pour lui arracher un électron et obtenir le cation A+ : A(g) 

→ A+(g) + e-(g).  
A+ est alors dans son état fondamental et l’électron ne possède pas d’énergie cinétique. On pose : EI1 = 
E(A+(g)) - E(A(g)) expression dans laquelle E(A(g)) et E(A+(g)) sont les énergies électroniques totales de A(g) et 
de A+(g) à l’état fondamental. 

 
On s’intéresse d’abord à un alcalin, par exemple l’atome de sodium.  

a. Le positionner dans la classification périodique et en déduire son numéro atomique et sa configuration 
électronique à l’état fondamental. 

b. Calculer la constante d’écran de l’électron externe de l’atome de sodium. En déduire sa charge 
effective Z*. 

c. Même question pour les électrons internes de l’atome Na. Comparer les charges effectives de chaque 
électron de cœur dans le sodium et dans l’ion Na+. Conclure et généraliser à un atome quelconque. 

d. En déduire l’expression littérale de l’énergie de première ionisation de l’atome de sodium, puis la 
calculer. 
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4. En tenant compte du résultat précédent, exprimer littéralement l’énergie de première ionisation de l’atome 
de carbone en fonction de certaines énergies orbitalaires, puis faire le calcul numérique. 

 

L’énergie de première ionisation suit l’évolution représentée ci-dessous dans la classification périodique. 

 
 

5. Justifier les évolutions générales au sein d’une période et au sein d’une colonne en vous appuyant sur 
évolutions du nombre quantique principal n et de la charge effective Z*.  

6. Dans chaque psédiode, on remarque des irrégularités. Par exemple, dans la seconde période EI1(Be) > EI1(B) 
et  
EI1(N) > EI1(O). Justifier ces deux irrégularités en utilisant les configurations électroniques des différentes 
espèces neutres et cationiques.  

7. On définit également l’énergie de deuxième ionisation (EI2) qui correspond à l’énergie à fournir pour passer 
de A+(g) à A2+(g). Le tableau suivant indique les énergies de première et de deuxième ionisation de Na et Mg.  
 

 Na Mg 

EI1 (eV) 5,1 7,6 

EI2 (eV) 44 15 

 
Analyser et justifier aussi complètement que possible ces valeurs.  
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