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Carte  du monde grec et de l'Asie mineure

Mer noire



Les philosophes présocratiques (~650 ~450 av. J.C.) sont considérés comme les 
fondateurs de notre science occidentale. Ils ont essayé de répondre aux questions 
sur un plan rationnel.

●Pythagore, né à Samos, île grecque de la mer Egée, pense que le nombre  est le 
principe du monde. «Tout est nombre». «Le nombre est le principe de tout »

●C'est  surtout  à  Milet,  en  Ionie,  petite  colonie  grecque  d'Asie  Mineure,  qu'est 
apparue  la  méthode  de  pensée  rationnelle.  L'Ecole  de  Milet  s'est  préoccupée  de 
«l'unique matière dont sont sorties toutes choses». Ils pensaient qu'il existait une 
substance élémentaire à l'origine de toute chose: 

Pour Thalès, c'est l'eau: «La Terre flotte sur un océan des eaux».
L'eau engendre la terre, l'air et le feu. 

Pour Anaximandre: «l'apeiron» une matière infinie, indéterminée, un chaos initial
Pour Anaximène, c'est «l'air»: «toute chose en provient, toute chose y retourne».

1. Les penseurs grecs et la discontinuité de la matière



●     Pour Héraclite d'Ephèse, en Asie Mineure, «tout s'écoule   (panta rhei)»,  tout 
est en mouvement et l'ensemble du monde n'est que l'union des contraires.
●   Parménide de la colonie grecque d'Elée, en Italie du Sud, pense que «l'Etre est
et le Non­Etre n'est pas». L'Etre ne connaît pas le mouvement, ni le changement, 
ni  le  temps,  ni  l'espace.  L'Etre  est  la  raison.  La  tradition  oppose  cette  pensée  à 
celle d'Héraclite, comme l'immobilité au mouvement. 

●    Empédocle d'Agrigente rejette l'idée d'une substance unique et propose quatre 
éléments  dont  les  proportions  changent:   la  terre,  l'eau,  l'air  et  le  feu  ,  et  deux 
forces, principes de séparation et d'union: la Haine et l'Amour. 
●   Anaxagore de Clazomènes (nord d'Ephèse) pense que  la nature est  formée de 
particules  matérielles  semblables,  homogènes,  qui  s'assemblent  et  qu'Aristote 
appela les homéoméries. «En tout, il y a une parcelle du tout». Le motif entier est 
présent  dans  les  moindres  parties.  La  force  qui  structure  est  le  «Nous»  ou 
Intelligence. 
●    Diogène  d'Apollonie,  (colonie  milésienne  sur  le  Pont  Euxin,  Mer  Noire)  fait 
sortir  toutes  choses  de  l'air    et  essaie  comme  Anaxagore  de  trouver  une  raison 
organisatrice des choses. 



L'ATOMISME

●    Démocrite d'Abdère, jeune contemporain de Socrate (470­399), fut surnommé 
«Sophia», la Sagesse. La légende le représente souriant de la folie des hommes.
Avec Leucippe de Milet, vers 400 av J.C., il considère que la nature est composée 
d'atomes,  éléments  indivisibles  et  dont  les  agencements  sont  multiples.  Le 
mouvement  des atomes est dû au hasard. Sa  théorie de la connaissance fait déjà 
remarquer  que  les  simulacres  émis  par  les  corps  ou  objets  ne  sont  qu'une 
apparence de la réalité. 

●        Epicure  d'Athènes,  341­270,  à  la  suite  de  Démocrite,  affirme  que  les 
impressions  sensorielles  résultent  d'une  émanation  issue  d'objets  qui  sont 
constitués d'atomes. 



2.   La structure de l'atome
2.1.  L'électron

Rayons cathodiques
●  1835:    l'anglais  Michael  Faraday  observe,  dans  l'air  raréfié,  des  décharges 
électriques lumineuses.
● 1858:    l'allemand Julius  Plücker   approche un aimant du  faisceau  lumineux et 
observe son déplacement. 
● 1869:  son élève Johann Hittorf, à l'aide d'un vide plus poussé, observe l'ombre 
projetée par un objet placé devant la cathode. Il en déduit que c'est la cathode qui 
produit les rayons. 
● 1876:  ces rayons sont appelés «rayons cathodiques».
● 1879:  William Crookes  construit une pompe à vide qui permet de descendre à 
une pression de 4. 10­2 mmHg.



Expérience de Crookes

­
cathode +

P =  4­5 mm Hg
filet lumineux

anode

P =  4­5 mm Hg

P =  1 mm Hg

P =  4­5 mm HgP =  4­5 mm Hg

P =  0,04 mm Hg

faisceau luminescent

espace obscur

Un tube en verre de ~50 cm; 2 électrodes métalliques entre lesquelles il existe une 
d.d.p.  50  000  volts,  soit  environ  1000V/cm.  Un  filet  lumineux  apparaît,  puis 
envahit  le  tube.  Quand  la  pression  diminue,  «l'espace  obscur  de  Crookes» 
augmente.  La  paroi  interne  devient  fluorescente,  surtout  la  région  opposée  à  la 
cathode. 



Propriétés des rayons cathodiques

●  Ils sont arrêtés par la matière.

+

­

Partie fluorescente due 
à l'impact des rayons 
cathodiques invisibles.

Une ombre est projetée sur le verre par un objet 
placé devant la cathode. Cet effet fut observé en 
1869 par Johann  Hittorf  qui  en déduisit  que  les 
«rayons» sont produits par la cathode.



● Ils sont formés de particules qui transportent de l'énergie.
1879:  Radiomètre de Crookes:  jouet dans lequel un tourniquet se déplace vers 
l'anode quand il est éclairé. 

­ +

Le  tourniquet  est  léger  et  formé  de 
pales  métalliques,  polies  d'un  côté  et 
noircies de l'autre.

Une controverse oppose alors les allemands  qui, avec Hittorf, pensent que ces 
rayons sont des ondes et les anglais qui, avec Crookes, pensent que ce sont des 
particules. 

● Ils sont formés de particules qui transportent de l'électricité négative.
1895: Expérience du français Jean Perrin 

+

­

­ +
Les rayons sont déviés dans un champ 
électrique (ou magnétique). 

Vers 1894,  les anglais avec Thomson, commencèrent à appeler ces corpuscules 
des  «électrons»,  d'après  la  charge  électrique  observée  dans  la  dissociation  de 
l'atome d'hydrogène en électrolyse. 



● Charge et masse de l'électron

1897:  l'anglais Sir Joseph John Thomson reproduit l'expérience du français Jean 
Perrin et conclue également que le faisceau transporte une charge négative. 

Vers 1900, Thomson calcule le rapport e/m
e
 = ­ 1,76 x 10 11 C.kg­1

Vers 1910, Robert Millikan (amér.1868­1953) mesure la charge e = ­ 1,60 x 10  ­19C .

Modèles de l'atome
Thomson  propose  alors  un  modèle  de  l'atome,  où  des  particules  négatives,  les 
électrons,  seraient répartis dans une sphère chargée positivement, dans une sorte 
de «Pudding aux raisins» ou Plum pudding.

Alors que Perrin imagine un modèle planétaire. Il écrit (J.­P. Maury 2002):
« L'atome peut­être consiste en une sorte de soleil positif...autour duquel s'agite 
une nuée de planètes négatives....»



2.2.  Le noyau

En  1909,  Ernest  Rutherford  (Nobel  chimie  1908,  rayt  alpha)  effectue  une 
expérience fondamentale pour la connaissance de l'atome

l'expérience à la feuille d'or. 
Il étudie la diffraction d'un faisceau de particules alpha en provenance d'un gaz de 
radon (à l'époque on ne savait pas qu'elles étaient des noyaux d'hélium), par une 
très mince feuille d'or.  En observant les impacts lumineux (scintillations) sur un 
écran  en  sulfure  de  zinc,  il  observe  que  ces  particules  traversent  la  feuille,  que 
quelques unes sont déviées et que certaines reviennent en arrière. Il conclue que 
cette déviation est due à l'interaction entre la particule et un seul atome d'or. 



 
Le modèle planétaire

En  1911,  Ernest  Rutherford  propose  que  l'atome  est  formé  d'un  noyau  central, 
chargé  positivement  et  entouré  d'électrons  circulant  sur  des  trajectoires 
circulaires. Les particules déviées sont celles qui s'approchent du noyau. 

Les  forces  d'attraction  électriques  équilibrent  les  forces  centrifuges,  créant  une 
stabilité mécanique. Mais, d'après la théorie de l'électromagnétisme, «une charge 
électrique  soumise  à  une  accélération  émet  un  rayonnement».    L'énergie  de 
l'électron devrait donc diminuer et l'électron devrait tomber sur le noyau.

Expérience de Rutherford  
http://regentsprep.org/Regents/physics/phys05//catomodel/ruther.htm



http://regentsprep.org/Regents/physics/phys05/catomodel/ruther.htm

expérience de Rutherford à la feuille d'or

http://regentsprep.org/Regents/physics/phys05/catomodel/ruther.htm


http://www.chemsoc.org/timeline/pages/1911.html

Expérience de Rutherford à la feuille d'or

http://www.chemsoc.org/timeline/pages/1911.html
http://www.chemsoc.org/timeline/pages/1911.html


Expérience de Rutherford

http://www.chemsoc.org/timeline/pages/1911.html

http://www.chemsoc.org/timeline/pages/1911.html
http://www.chemsoc.org/timeline/pages/1911.html


2.3. Le proton
En 1919, E. Rutherford essayant de comprendre  le noyau, bombarde de  l'azote 
gazeux  avec  des  particules  alpha  et  observe  des  scintillations  sur  un  écran 
fluorescent. Les  traces détectées dans une chambre d'ionisation (Wilson's cloud 
chamber),  semblaient  être  les  mêmes que  celles  des  ions  hydrogène,  c.a.d.  des 
noyaux d'hydrogène. Rutherford  les appela: proton (particule déjà observée par 
Wien en 1898 et par Thomson vers 1913).

14 
7
N    +   4

2
He          17 

8
O   +  1 

1
H

C'est la première transmutation artificielle d'un atome en un autre. 

Rem.  Dans  une  chambre  de  Wilson,  un  gaz  est  maintenu  à  une  pression  telle  qu'il  devrait 
commencer  à  se  liquéfier.  Une  particule  chargée  qui  traverse  la  chambre,  ionise  le  gaz  qui  se 
liquéfie localement. 
Dans une chambre à bulles, des bulles de gaz sont formées dans un liquide (c'est l'inverse). 



découverte du proton

Expérience de Rutherford

écran 
recouvert de 
sulfure de 
zinc

http://www2.kutl.kyushu-u.ac.jp/seminar/MicroWorld1_E/Part2_E/P26_E/atomic_nucleus_E.htm


2.4. Le neutron
En  1928,  à  Berlin,  Walther  Bothe  ainsi  que  Frédéric  et  Irène  Joliot­Curie  en 
1932, étudient le rayonnement émis par le béryllium bombardé par des particules 
alpha  en  provenance  de  polonium.  Le  béryllium  émet  un  rayonnement  dont  les 
particules  entrent  en  collision  avec  les  noyaux  d'hydrogène  de  la  paraffine.  Les 
protons éjectés entrent dans la chambre d'ionisation où ils sont détectés.
Sir  James  Chadwick    refait  les  expériences  et  publie  en  1932  la  découverte  du 
neutron. Il reçoit le prix Nobel en 1935.

9
4
Be   +  4 

2 
He    12 

6 
C   +  1

0 
n  

Polonium                    Be     neutrons       paraffine     chambre d'ionisation
émetteur alpha

n p



Expérience de James Chadwick

J. Chadwick, The Existence of a Neutron, Proc. R. Soc. Lond. A June 1, 
1932 136:692­708.



3. La théorie corpusculaire du rayonnement.
3.1.  La théorie quantique de Max Planck

Le rayonnement du corps noir.

Un  objet  chauffé  émet  un  rayonnement  électromagnétique. 
Une enceinte  fermée, maintenue à une  température T  (four) 
est un exemple de corps noir. Le rayonnement à l'intérieur de 
l'enceinte a été absorbé et réémis un grand nombre de fois. Il 
a atteint l'équilibre thermique avec les parois. Si un petit trou 
est  percé  dans  la  paroi  de  l'enceinte,  il  sort  une  partie  du 
rayonnement,  trop  petite  pour  perturber  l'équilibre  mais 
suffisante pour être étudiée. 

L'intensité  émise  tend  vers  zéro  pour  les  courtes  longueurs  d'onde.  La  théorie 
classique prédit au contraire que l'intensité croît indéfiniment dans cette région de 
haute fréquence.  C'est la catastrophe ultraviolette.





Densité d'énergie radiante  (, T)



le « quantum » est la plus petite énergie émise ou absorbée : ∆E=h 
h = constante de Planck = 6,626 x 10­34 J.s

Les échanges se font par multiples entiers de quanta :   h, 2h, 3h…            
  = quantification des échanges d' énergie.

En 1900, Max Planck, prix Nobel de physique 1918, explique le rayonnement 
du corps noir en quantifiant  les échanges d'énergie: « seules certaines valeurs 
de l'énergie sont permises dans les échanges matière­rayonnement ».
L'émission  du  rayonnement  est  due  à  l'agitation  thermique  des  atomes  des 
parois.  Les  atomes  « oscillent ».  La  température  est  une  mesure  de  cette 
agitation.  Ces  oscillateurs  émettent  et  absorbent  de  l'énergie 
électromagnétique. Cette énergie est échangée entre le corps et le rayonnement 
par multiples de petites quantités discrètes, les quanta. 



[    Planck propose une équation qui explique toute la forme de la répartition 
spectrale:

 ( ,T) = (8hc)  / (5 . [exp(hc / kT) – 1] )          
 ( ,T)

 
exprime une densité d'énergie radiante    

C'est la loi de répartition spectrale de Planck   

dE = .d
E = E/V = densité 
d'énergie totale
E = énergie 
électromagnétique 
totale dans une région 
de l'espace
V = volume de cette 
région

Loi de Rayleigh­Jeans:
 = (8kT)  / 4

 ]  



3.2.  L'effet photoélectrique

e­

h
 

+
­

Des  métaux,  sous  l'action  d'un 
rayonnement monochromatique incident, 
produisent du courant. 

Observé vers 1885 par Heinrich Hertz.
Il existe un effet de seuil.

●  l'intensité électrique i est proportionnelle à l'intensité du rayonnement I, 
(le nombre de photoélectrons est proportionnel au nombre de photons). 
●    Aucune  émission  d'électrons  n'a  lieu,  quelle  que  soit  l'intensité  du 
rayonnement, si <

s
  ( 

s
= fréquence seuil caractéristique du métal)

et l'énergie cinétique des électrons est fonction de  mais pas de I. 
●  Soit deux faisceaux avec même  et des I différentes, 
si I grand, alors N (photons) grand et N (électrons) grand.



En 1905, Albert Einstein  interprète cet effet :
Le rayonnement « est constitué de quanta d’énergie, chacun se déplaçant sans se 
diviser et ne pouvant être absorbé que tout d’un bloc ».    

L'énergie du rayonnement est discontinue, pas seulement les échanges. 

La  lumière  est  formée  de  corpuscules,  d'énergie  E  =  h . (par  la  suite,  ce 
quantum fut appelé : photon, par Lewis, vers 1926,   particule de masse nulle au 
repos).

D'après  Einstein,  un  photon  absorbé  provoque  l’extraction  d’un  électron  du 
métal. Chaque électron est arraché au métal par un seul quantum de rayonnement.

h = E (extraction) + ½ m
e
v2 

Il existe une fréquence seuil, 
s
 ,telle que :  h

s 
= E (extraction).

Si la fréquence du rayonnement est assez élevée, l'électron sort du métal avec 
l'énergie cinétique  ½ m

e
v2 . 



En  1909,  Einstein  propose  une  structure  duale  du  rayonnement,  à  la  fois 
ondulatoire  et  corpusculaire,  thèse qu'il  développe vers 1916­1917, dans une 
théorie quantique semi­classique, la 1ère théorie des quanta:
Le rayonnement possède une énergie granulaire et une quantité de mouvement 

fonction de la longueur d'onde: p = h / 

En 1922, Albert Einstein obtint le prix Nobel 1921 pour «la découverte de la 
loi  de  l'effet  photoélectrique»  c.a.d.  pour  l'invention  des    quanta  de 
rayonnement, et non pour la théorie de la relativité

Théorie corpusculaire du rayonnement



3.3 L'effet Compton    1922
Il concerne la diffusion des rayons X par les électrons contenus dans la matière. 
Au cours de ce processus, la longueur d'onde des rayons X diffusés est supérieure 
à celle des rayons incidents. La différence (' ­ ) dépend de l'angle de diffusion. 

électron éjecté

photon X diffusé

Arthur Compton considère qu'une particule de rayonnement entre en collision 
avec un électron et le met en mouvement. Le rayonnement perd un peu 
d'énergie et sa longueur d'onde augmente. 

La théorie corpusculaire du rayonnement permet d'expliquer l'effet Compton.

photon X incident



4. Le Modèle de Bohr pour l'atome d'hydrogène 
et les ions hydrogénoïdes.

Atome de Bohr = noyau de l'élément et un seul électron. 

Quand de  l'hydrogène gazeux sous  faible pression  (10­3  à 10­4  atm, ~0,5 mmHg) 
est soumis à une décharge électrique (10 à qq 100 volts), certaines  liaisons H­H 
sont  coupées.  Les  atomes  d'hydrogène  sont  excités  et  retombent  dans  leur  état 
fondamental  avec  émission  d'un  rayonnement  électromagnétique  à  différentes 
longueurs d'onde. On obtient le spectre d'émission de l'atome d'hydrogène avec la 
série de Lyman. D'autres séries de raies apparaissent dans l'ultraviolet , le visible 
et l'infrarouge:

Lyman (n
f
=1; UV), Balmer (n

f
=2; proche­UV, Vis), 

Paschen (n
f
=3; IR), Brackett (n

f
=4; IR), Pfund (n

f
=5; IR) 





2

3
3
3

4

5

6
7
∞

Lyman

Balmer

n

  = 91 nm
∆E = ­ 13,6 eV
  E = + 13,6 eV

 = 122 nm

110 nm<
UV

< 400nm 

=656 nm

 = 365 nm

Transitions spectrales de l'atome d'hydrogène



Pour expliquer ces raies,  Niels Bohr en 1913 (prix Nobel, 1922) utilise la 
quantification introduite par Planck:
«   Toute  variation  de  l'énergie  d'un  atome  ou  d'une  molécule,  doit  être 
considérée comme un processus élémentaire qui fait passer cet atome ou 
cette molécule d'un état stationnaire à un autre... » (ref. Niels Bohr 1961). 

L'électron est sur une orbite stationnaire, circulaire, stable, de rayon r et 
d'énergie E, sur laquelle il ne rayonne pas d'énergie. 

L'électron ne peut changer d'orbite que par sauts d'un niveau d'énergie E
i
 à 

un autre E
f
 , selon ∣

 
E

i 
­ 

 
E

f
∣ = h



Première hypothèse de Bohr
Elle concerne le rayon et l'énergie des orbites

[ Le moment cinétique orbital L de l'électron est quantifié:

L = r . mv =  n . h/2  

L

p = mv
r

Le moment cinétique de l'électron en
mouvement sur son orbite ne peut prendre 
comme valeurs que des multiples entiers n 

de l'unité h/2  ]



Rayon des orbites permises ou orbites stationnaires

r
n
 = n2 a

0
  pour l'atome d'hydrogène

r
n
 = n2 a

0 
/ Z pour les ions hydrogénoïdes

Z est le numéro atomique. 
Un ion hydrogénoïde comprend Z protons, A­Z neutrons  et un seul électron.

 
a

0
 = 4

0  
(h/2)2 / me2 = 0,529 Å = 0,529.10­10m = 52,9 pm         

a
0 
= 53 pm = rayon de la 1ère orbite de Bohr de l'hydrogène (n = 1).

Le rayon de la 2ème orbite est: r = 4 a
0
 ; de la 3ème: r = 9 a

0

Quand n , les orbites s'éloignent les unes des autres (parce que n est au carré).
Pour une même valeur de n, le rayon de l'ion hydrogénoïde est plus petit que celui 
de l'hydrogène. L'électron hydrogénoïde est plus fortement attiré par le noyau. 



Energies des états ou orbites stationnaires

E
n
 = ­ R

H
 / n2      (hydrogène)     et        E

n
 = ­ R

H
 Z2 / n2     (hydrogénoïde)

R
H  

= 2,18 . 10­18 J = 13,60 eV = constante de Rydberg     (1eV = 1,602. 10­19 C . 1V)

n, nombre entier: nombre quantique principal
Quand n les niveaux d'énergie se resserrent.

Les énergies sont quantifiées. Elles ne peuvent varier que de manière discrète, par 
multiples d'une unité minimale. 

Les états stationnaires sont souvent appelés niveaux d'énergie.
Le niveau n = 1 est le niveau fondamental ou état fondamental. C'est celui de plus 
 basse énergie, d'énergie la plus négative. C'est l'orbite la plus stable. 
Les niveaux n = 2, 3, 4... sont les niveaux ou états excités. 
Le niveau n = ∞ a une énergie égale à 0. L'électron est libre. 

Avec précision, on dira qu'une orbite stationnaire a un rayon et un niveau 
d'énergie



L'électron ne rayonne pas quand il est sur une orbite stationnaire. Il rayonne seulement 
quand il saute d'un état stationnaire à un autre d'énergie plus faible. 

Dans  un  spectre  d'émission,  l'électron  saute  d'un  niveau  excité  à  un  niveau 
inférieur.  Il  effectue  une  transition  entre  deux  niveaux  tandis  qu'un  photon 
d'énergie égale à la différence d'énergie entre les deux niveaux est émis: 

h  = | E
f
 – E

i 
|       

                        
h = | (- R

H
 / n

f
2) + (R

H
 / n

i
2) |

de manière générale:  ∆E = E
f
 – E

i
 = - R

H
 / n

f
2 +  R

H
 / n

i
2

émission:  n
i
 > n

f
     ∆E < 0    Energie fournie au milieu extérieur

absorption:   n
i
 < n

f
     ∆E > 0 Energie reçue par le système

h=(hc / )=∣
 
E

f
­ 

 
E

i
  donc 1/∣  = ∣

 
- R

H
 / n

f
2 +  R

H
 / n

i
2∣ avec R

H
 en m­1

On retrouve la formule de Balmer­Rydberg­Ritz, dont Balmer fut le précurseur en 
1885  et  qui  permet  de  calculer  les  nombres  d'onde  de  toutes  les  raies  de 
l'hydrogène:  1/ = 

 
R
H
 1/n∣

i
2  -   1/n

f
2    ∣

avec R
H
 = 1,097. 107 m­1 (constante de Rydberg)

Deuxième hypothèse de Bohr



E= ­13,6(1/n
1

2 ­1/n
2

2)  
 ­



Rayons et énergies des orbites stationnaires

Les orbites s'éloignent et les niveaux d'énergie se resserrent



5.1.  La Relation de Louis de Broglie
1924,  hypothèse de Louis de Broglie: 

 ‟ Tout corpuscule de matière, tout électron par ex., est toujours associé à 
une onde qui accompagne et contrôle son mouvement. ” 

Si la quantité de mouvement du corpuscule est  p = mv, l’onde associée  a une 
longueur d’onde   λ  = h/ p = h/mv   . C’est  la  formule de Louis de Broglie et 
l’onde associée est appelée onde de de Broglie ou onde de matière. 

Louis  de  Broglie  propose  de  soumettre  son  hypothèse  à  une  vérification 
expérimentale, en observant  les phénomènes de diffraction des électrons.

Il  étend à la matière la dualité onde­corpuscule reconnue pour la lumière.  Le prix 
Nobel de physique lui est décerné en 1929. 

Théorie ondulatoire des particules

5. La Théorie Ondulatoire des Particules



5.2 La Diffraction des Electrons

«C'est Clinton Davisson et Lester Germer,  travaillant  aux  laboratoires Bell à 
New  York,  qui  ont  eu  le  mérite  de  mettre  pour  la  1ère  fois  en  évidence,  en 
1927, la diffraction des électrons par le cristaux. Ils ont obtenu un phénomène 
tout à fait analogue à la diffraction­X par les cristaux en remplaçant le faisceau 
monochromatique  incident  de  rayons­X  par  un  faisceau  monocinétique 
d'électrons.»  (Louis  de  Broglie).  L'hypothèse  de  Louis  de  Broglie  fut  ainsi 
vérifiée.  

Le  Prix  Nobel  fut  décerné  à  Davisson  et  Germer  en  1937.  Puis,  Thomson  en 
Angleterre,  Rupp  en  Allemagne,  Kiluchi  au  Japon  et  Ponte  en  France 
reproduisirent cette expérience.

L’électron se comporte comme une onde.   

électrons diffractés
électrons

Ni



5.3. Onde stationnaire de Louis de Broglie
Dans  le  modèle  de  Niels  Bohr,  l'électron  est  une  particule  en  mouvement 
circulaire  sur  une  orbite  appelée  stationnaire.  De  Broglie  donne  une 
interprétation simple de cette condition d'orbite stationnaire.

Dans le modèle de de Broglie, l'électron est décrit par une onde stationnaire telle 
que:   2r = n = n . h / mv    c.a.d. la longueur totale de l'orbite est égale à un 
nombre entier de longueurs d'onde de l'onde de de Broglie. L'onde broglienne se 
referme sur elle­même après avoir fait un tour complet autour du noyau.                
          

Chimie Générale, C.McQuarrie et al. De Boeck, 1992, p310

http://books.google.fr/books?id=Cvg7YkupF-sC&dq=chimie+g%C3%A9n%C3%A9rale+Mac+Quarrie&printsec=frontcover&source=bl&ots=ZlvVI9mKS8&sig=S-S29hyiWB-IOea9tISavBm99h0&hl=fr&ei=517TSubDOYyG4QaOjamhAw&sa=X&oi=book_result&ct=result&resnum=1&ved=0CAkQ6AEwAA#v=onepage&q=&f=false


5.4  Le Microscope Electronique
Une autre application de l'aspect ondulatoire de l'électron.

Loi de l'optique:  Il est impossible de former une image d'un objet qui 
est plus petit que la moitié de la longueur d'onde utilisée.

Visible:  
min

 ≅ 400 nm   ⇒    on voit des objets de taille 200 nm.

Rayons X:     ≅  de 10 nm à 0,01 nm      avec 0,2 nm (=2Å)   on voit 
des objets de 0,1 nm, mais les images sont floues.

Electrons:  peuvent être focalisés par E et B;     images nettes.
 = h/mv        si v (vitesse) grand ⇒  petit      (en pratique  ≈ 0,2 nm)
(en 1970, on a vu des atomes d'uranium et de thorium)



5.5 Dualité onde­corpuscule
En 1927, Niels Bohr, bien que n'ayant jamais posé une symétrie complète entre 
onde et particule,  énonce le principe de complémentarité:

L'aspect corpusculaire et l'aspect ondulatoire de l'électron sont deux 
représentations complémentaires d'une et seule et même réalité. 

Ce  concept  peut  être  visualisé  par  une  métaphore  artistique,  à  l'aide  du  tableau 
˝ Le marché d'esclaves avec le buste de Voltaire en filigrane ˝, peint par Salvador 
Dali en 1940. 

Si on voit  les esclaves, on n'aperçoit pas  le buste et  réciproquement. On ne voit 
jamais les deux dessins en même temps. Ce qui est vu, dépend de la manière dont 
on regarde, dont le cerveau interprète les influx sensoriels qu'il reçoit. 

De  même,  l'électron  peut  être  perçu  de  deux  façons  différentes,  et  les  deux 
représentations,  onde  et  corpuscule,  s'excluent  mutuellement.  C'est  la  nature  de 
l'observation qui nous indique le type de représentation. 



Buste de Voltaire ~1770
par Jean­François Rosset  

Le marché d'esclaves avec 
le buste de Voltaire en 
filigrane 
par Salavador Dali  1940



Remarques sur la structure de l'électron

La  structure  de  l'électron  n'est  pas  encore  connue.  Depuis  1879,  des 
scientifiques  hésitent  à  considérer  l'électron  comme  une  onde  ou  comme  un 
corpuscule. La dernière théorie des cordes, prédit que les particules de matière 
(électron et quark) ainsi que les particules d'interaction ( gluon, boson,  photon 
et  graviton)  ne  seraient  que  des  cordes  oscillantes.  Leurs  propriétés 
correspondraient  aux  différents  modes  de  vibration  des  cordes.  L'électron 
résulterait  d'un  certain  mode  de  vibration  d'une  corde  oscillante,  le  quark   
résulterait  d'un  autre  mode  de  vibration,  les  particules  d'interaction 
correspondraient également à certains modes de vibration de cordes. 

Théorie des cordes oscillantes



6. Les Bases de la Mécanique Quantique 
6.1 Equation de Schrödinger et la Mécanique Ondulatoire
En 1926, Erwin Schrödinger, partant des ondes de Louis de Broglie, propose 
une équation d'onde pour décrire une particule et notamment un électron. 

H Ψ =  Ε Ψ
(­h2/82m)(∂2 Ψ/∂x2 + ∂2 Ψ/∂y2 + ∂2 Ψ/∂z2 ) + E

p 
Ψ(x,y,z) = E.Ψ(x,y,z) 

∆ = (∂2 / ∂x2 + ∂2 / ∂y2 + ∂2 / ∂z2) =  opérateur Laplacien 
   = somme des dérivées secondes partielles.
H =(­h2/82m)∆ +  E

p 
= opérateur Hamiltonien (un opérateur est un outil mathémat. 

qui permet de réaliser des opérations sur une fonction: dérivation, intégration...)
m = masse de l'électron        h = constante de Planck
E

p 
= énergie potentielle de l'électron au point M(x,y,z) 

E = énergie totale de l'électron
Ψ(x,y,z)  est la fonction d'onde associée à l'électron, 
représentant l'état de l'électron. Elle est solution de l'équation de Schrödinger. 



La résolution de l’Equation de Schrödinger permet de déterminer les fonctions 
Ψ telles que, après application de H sur Ψ, on trouve le produit de E par Ψ.

Ψ= fonction propre                       E = valeur propre associée à Ψ

Résoudre  l'équation  de  Schrödinger  signifie  trouver  les  valeurs  propres  et  les 
fonctions  propres  de  l'opérateur  Hamiltonien  du  système.  Il  existe  des 
restrictions  mathématiques  à  la  résolution  de  l'équation  de  Schrödinger  et  les 
solutions  acceptables Ψ de  l'équation ne sont  trouvées que pour certaines 
valeurs de l'énergie E.

L'énergie du système est quantifiée

L'équation de Schrödinger ne peut être résolue que pour les systèmes à un seul 
électron: hydrogène et  ions hydrogénoïdes avec Z protons, A­Z neutrons et un 
seul  électron:   

2
He+  ,   

3
Li2+  , 

4
Be3+  ...       Dans  le  cas de plusieurs  électrons,  les 

calculs se font avec des approximations.



[  Rem.    Schrödinger  n'a  jamais  donné  d'explications  sur  la  manière  dont  il  a 
deviné son équation. L'équation de Schrödinger est donc considérée  comme un   
postulat.  C'est  une  proposition  non  démontrée,  admise  comme  base  d'un 
raisonnement.  Elle  est  validée  par  des  résultats  expérimentaux  conformes  aux 
résultats théoriques obtenus avec ce postulat.  

L'équation de Schrödinger implique la relation de Louis de Broglie
(cf. démonstration dans Chimie­Physique  Peter Atkins)

Pour une particule se déplaçant dans un espace à une dimension, 
(­h2/82m)(∂2 Ψ/∂x2  ) + E

p 
Ψ = E.Ψ     

 d2Ψ / ∂x2 =   ­ (82m/h2) = (E – E
p  

)Ψ    
si  E

p 
 est constant, la solution de l'équation est: 

Ψ =  exp ( ikx) = cos(kx) + i sin(kx)       k = [82m (E – E
p  

) / h2]1/2

En comparant cos(kx) à la forme d'une onde harmonique cos(2 x/ ) , on conclut que 
cos(kx) ou sin(kx) représente une onde de longueur d'onde   = 2 /k. 
(E – E

p  
) = k2 h2/82m          et (E – E

p  
) = mv2  / 2 = p2 / 2m 

donc p = kh / 2   = h /          on retrouve la relation de Louis de Broglie :    = h/ p      ]



6.2. Probabilité de Présence

Ψ  n'a pas de signification physique. 
C'est une fonction purement mathématique. 

Max Born, en 1926,  (Nobel 1954) suggère une interprétation statistique de 
la fonction d'onde. La fonction d'onde permet de calculer la probabilité de 
trouver un électron, à un instant donné, dans une région d'espace donné. 
 
Il donne une interprétation probabiliste de la mécanique 
ondulatoire: 

Ψ 2   [ou Ψ ∗ . Ψ         si Ψ  est complexe ]            
permet de calculer la probabilité de trouver l'électron au voisinage d'un 

point M(x,y,z) dans un volume élémentaire dxdydz. 

Ψ 2  donne la densité de probabilité de présence de l'électron en un point M.



Soit le point M(x,y,z) à un instant t.
La probabilité de trouver l'électron à l’intérieur d’un élément de volume  
dx,dy,dz centré sur M est :    dP = Ψ 2  . dV

[     de manière plus détaillée:  d3P = Ψ *(x,y,z). Ψ (x,y,z). dx.dy.dz
●Ψ* = fonction complexe conjuguée de Ψ (obtenue en changeant i par –i ; i2 = ­1)
●si Ψ  est une fonction à valeurs réelles :   Ψ∗.  Ψ  = Ψ 2

●dx.dy.dz = élément de volume  =  d3 (M) = dV
●l’exposant 3 indique que les éléments différentiels d3P et d3   sont du 3ème ordre puisqu’ils

contiennent le produit de trois éléments différentiels dx.dy.dz      ]
 

Ψ 2 = dP/dV est homogène à une probabilité par unité de volume, 
c’est la densité volumique de probabilité de présence de l'électron autour 

du  point M à un instant t : D(M)
ou la densité électronique autour du point M.



La probabilité de trouver l'électron dans un volume V est:
∫dP = ∫

V
 D(M) . dV  = ∫

V
 Ψ 2  . dV

L'électron  n'est  plus  localisé  de  façon  exacte  autour  du  noyau.  On  peut 
seulement  connaître  une  probabilité  de  présence  de  l'électron  dans  un 
volume V. 

L'électron  ne  se  trouve  jamais  sur  les  surfaces  nodales.  Ce  sont  des 
surfaces où la fonction d'onde Ψ et la densité volumique de probabilité de 
présence Ψ 2 sont nulles.



 6.3 Relations d'Incertitude de Heisenberg
En 1927, Heisenberg (Nobel 1932) donna une conception du mouvement des 
électrons [en élaborant un formalisme matriciel]. Il montra:
On ne peut jamais attribuer au corpuscule à un même instant une position et un 

état de mouvement parfaitement déterminés.  
A un instant  donné, l’incertitude sur la mesure d’une grandeur dépend de la 

précision de la mesure sur l’autre grandeur.
Si ∆ x et ∆ p

x
 sont les incertitudes sur la position et la quantité de mouvement 

de l'électron, les relations d'incertitude s'écrivent: 
∆x . ∆p

x
 ≥ h       ∆y . ∆p

y
 ≥ h       ∆z . ∆p

z
 ≥ h  

ou  ∆x . ∆v
x
 ≥ h / m ;    m(électron)  petit, donc  ∆x . ∆v

x 
grand. 

La position de l'électron  est déterminée avec précision 
si l'incertitude sur sa vitesse est très grande.

De même, ∆E . ∆t ≥ h  l'énergie d'un état est déterminée avec 
précision si la durée de vie de cet état est très longue. 



7  Le Modèle Quantique de l'Atome d'Hydrogène
7.1  Fonction d'onde
Approximation  de  Born­Oppenheimer :    le  noyau ne  bouge pas  par  rapport  à 
l'électron. Il est localisé. 
L'énergie  potentielle  du  système  ne  fait  intervenir  que  la  distance  noyau­
électron. Il est donc commode d'utiliser les coordonnées sphériques:

trièdre Oxyz; angles d'Euler: = la colatitude, 
= l'azimut; r= distance au centre, le noyau.
dV = r2.dr.sin.d.d

x
y

z
M

r


La résolution de l'équation de Schrödinger conduit 
à des fonctions d'onde dépendant de r,  et :
Ψ (r,,) = R(r) . Ө () . Ф() 
R(r) = partie radiale de  Ψ     (ne dépend que de r)

Y
 
(,) = Ө

   
() .Ф

  
()  = partie angulaire de la fonction d’onde     

(ne dépend que des angles  et ) ou harmonique sphérique.



7.2 Orbitales Atomiques

 

Les fonctions d'onde acceptables, Ψ, solutions de l'équation de Schrödinger,   
doivent satisfaire certaines conditions. Cela se traduit par l'existence de trois 
nombres quantiques:

n : nombre quantique principal : entier : 1,2,3…
Il détermine l'énergie de l'électron et la position de l'électron / noyau.
Il définit une couche électronique.

l : nombre quantique azimutal ou secondaire:   l =    0,  1,  2,  3…n­1
 symbole des O.A.:  sharp, principal, diffuse, fundamental (spectro)  s,   p,  d,  f  
Il détermine la forme de l'orbitale et la sous­couche électronique. 

m
l
 : nombre quantique magnétique :     ­l ≤ m

l  
≤ l    

Il détermine l'orientation et le nombre des orbitales.
pour une valeur de l, il y a 2l + 1 valeurs de m

l

La fonction d'onde permet de décrire l'électron dans la région de l'espace où il 
évolue, c.a.d. l'orbitale atomique:

Ψ
 n, l, ml 

(r,,) = R
n, l

 (r) .  Ө
 l, ml 

() . Ф
 ml   

()



1s  :   (n=1, l=0, m
l
=0)

2s  :   (n=2, l=0, m
l
=0)

2p  :   (n=2, l=1, m
l
=­1)

    (n=2, l=1, m
l
=0)

          (n=2, l=1, m
l
=1)

3s   :   (n=3, l=0, m
l
=0)

3p   :   (n=3, l=1, m
l
=­1)

       :   (n=3, l=1, m
l
= 0)

       :   (n=3, l=1, m
l
=1)

3d   :   (n=3, l=2, m
l
=­2)

       :   (n=3, l=2, m
l
=­1)

       :   (n=3, l=2, m
l
=0

       :   (n=3, l=2, m
l
=1)

       :   (n=3, l=2, m
l
=2)

Nombres quantiques des orbitales

n = 1,2,3 ...
l = 0, 1, 2, ...n­1
­l  ≤  m

l
  ≤ l

dans une couche il y a n2 orbitales



b

a

Voici deux représentations des orbitales atomiques:
a)  un nuage de points qui représente la densité volumique de probabilité de 
présence de l'électron. Est dessinée, l'O.A. 1s de l'atome d'hydrogène dans son état 
fondamental. b) une surface frontière ou orbitalaire qui délimite une 
région de l'espace où  il y a 90 % de chances de trouver l'électron (ou 99% , dans 
ce cas la région de l'espace est plus grande). Est dessinée, l'O.A.  2p de l'atome 
d'hydrogène. 



Les 3 orbitales atomiques p et 5 orbitales atomiques d

d x2­y2 d z2

+

­

+

+
­­

d xz

+



Évolution des surfaces d'isodensité de probabilité de présence lors d'une 
transition électronique 2p­1s dans un atome d'hydrogène.

http://www.math.jussieu.fr/~jarraud/campusciences/documents/FSM_c01_strucm
at/rpm/c01_c_24orb_at/index.html



La  résolution  de  l'équation  de  Schrödinger  fournit  les  fonctions  propres  Ψ 
décrivant  les  états  stationnaires  de  l'atome  d'hydrogène  et  les  valeurs  propres 
associées, E.
L'énergie propre du système décrit par la fonction Ψ

 n, l, m  
 s'exprime par    

[E
n

 =  (­m
e
.e4)  /  (8.

0
2.h2).n2    ].  C'est  la  même  expression  que  celle  du 

modèle de Bohr. En utilisant l'expression du rayon de Bohr: a
0
 = 53 pm   

[a
0
=(

0
. h2)/( .m

e
.e2)=52,92pm] on obtient  E

n
 = ­ e2 / (8.

0
.a

0
). n2     

E
n
 = ­ 13,60 / n2  (eV)

constantes fondamentales
m

e
 = masse de l'électron = 9,11.10­31 kg;          e = charge de l'électron = 1,602.10­19 C


0
 = permittivité du vide = 8,85. 10­12 F.m­1     (Farad = unité de capacitance électrique)

h = constante de Planck = 6,626. 10­34 J.s

7.3  Valeurs propres de l'énergie E



7.4  Parties radiale et angulaire des fonctions d'onde

orbitale 1s  de l'hydrogène :

R
1,0

 = [(1/a
0
)3/2] . 2 exp(­r/a

0
)        Y(, ) = 1/(4)1/2

Ψ
1s

 = [1/ (a
0
3) ½  ] .  exp(­r/a

0
)

Pour une visualisation graphiques des orbitales, voir:
http://www.shef.ac.uk/chemistry/orbitron/AOs/1s/index.html

http://web.mit.edu/3.091/www/orbs/
http://ocw.mit.edu/OcwWeb/Chemistry/index.htm

http://www.shef.ac.uk/chemistry/orbitron/AOs/1s/index.html
http://web.mit.edu/3.091/www/orbs/
http://ocw.mit.edu/OcwWeb/Chemistry/index.htm


7.5  Densité volumique de probabilité de présence
           ou densité électronique ou densité du nuage électronique

Ψ  2  =  dP/dV  est  la  densité  volumique  de  probabilité  de  présence  de 
l'électron  autour  d'un  point  M(r,,)  à  la  distance  r  du  noyau.  C'est  la 
probabilité de trouver l'électron dans un volume élémentaire dV à une distance r 
du noyau.  
pour l'hydrogène:                Ψ 2

1 S
 = [1/ (a

0
3)]   .  exp(­2r/a

0
)

La fonction Ψ 2
1 S   

tracée en fonction de r montre la densité volumique de 

probabilité de présence en des points situés sur une droite qui s'éloigne du 
noyau. 
C'est une exponentielle décroissante, maximale pour r=0, près du noyau:
Ψ 2

1 S
 = 1/ (a

0
3)  . Ce qui est en désaccord avec l'atome de Bohr. 

Elle tend vers 0 quand  r   ∞ .



7.6. Densité radiale de probabilité de présence
Il faut remarquer qu'il y a deux effets opposés:
1) Quand r  il y a augmentation de la proba. de présence de l'électron en un point.
2) Quand r  il y a augmentation du volume de la couche shérique et du nombre 
de points où peut se trouver l'électron.
Ces deux effets sont combinés dans le calcul de la densité radiale.
La densité radiale est la probabilité de trouver l'électron dans le volume dV d'une 
pellicule  sphérique  d'épaisseur  infinitésimale  dr,  à  une  distance  r  du  noyau 
(volume compris entre deux sphères de rayon r et r+dr) :  dP

r
 / dr

pour l'électron dans l'orbitale 1s de l'hydrogène:
V(sphère) = (4/3) . r3            dV(pellicule sphérique) =  4 r2 . dr
dP = Ψ2

1s
 . dV = Ψ2

1s.4 r2.dr       
dP

r
 /dr = 4r2 Ψ2

1s= 4r2 R2
1s

.(1/4) = r2 . R2
1s 

= D
r
(r)

D
r
(r) = dP

r
 /dr = 4 r2 . [ 1/ (a

0
3) ] .  exp(­2r/a

0
) = (4r2/a

0
3 ) . exp (­2r/a

0
)

étude de la fonction:         dD
r
(r) / dr = (8r/a

0
3).exp (­2r/a

0
) + (4r2/a

0
3 ).(­2/a

0
).exp (­2r/a

0
)

dD
r
(r) / dr = (8r/a

0
3).exp (­2r/a

0
).(1­r/a

0
)    = 0 pour r = 0 , r = a

0  
et r → ∞       

                                                                        ≥ 0 pour  r ≤ a
0 
    et    ≤ 0  pour  r ≥ a

0



Densité volumique de probabilité   dP/dV = D(M) 
  = Ψ 2

1 S
 = [1/ (a

0
3)]  .  exp(­2r/a

0
)

r/a0  ou r

Densité radiale de probabilité    dP
r 
/dr = 4 r2 Ψ2=D

r
(r)

                                               =  [4r2/a
0

3 ] . exp (­2r/a
0
)

r/a0   ou  r1ou a
0

1/ (a
0
3) 

Densités volumique et radiale de probabilité de présence de l'électron dans 
l'orbitale 1s de l'hydrogène

dr

Aire = (dP
r
/dr).dr=dP

r
= probabilité élémentaire (si r petit)   

 = P  si r grand



Rayon le plus probable

La densité radiale de probabilité de présence est maximale pour 
r = a

0 
   (rayon de Bohr)

On dit que c'est le rayon le plus probable.
   
Ce résultat est trompeur, car 

entre 0,9a
0  

et 1,1a
0
, la probabilité de présence de l'électron n'est que de 11% 

Toutefois, l'existence d'un maximum dans la courbe de la densité radiale de 
probabilité en fonction de r, permet de retrouver la notion de couche 
électronique et on appelle de manière conventionnelle le rayon de l'orbitale 
1s la valeur de r qui rend D

r
(r) = dP

r 
/dr  maximale. 

  [  Rayon moyen
On peut calculer la distance moyenne entre l’électron et le noyau:
pour l'électron 1s de H, on obtient:  r

m
 = 1,5 a

0  

La probabilité de présence de l’électron 1s est plus élevée à l’extérieur de 
l’orbite de Bohr.  ]



Densité radiale de probabilité de présence (cas général)
La probabilité élémentaire de présence de l'électron  dans un volume 
infinitésimal dV autour d'un point M est:
dP = Ψ 2 .  dV  avec dV = dxdydz = r2.dr.sin.d.d
La probabilité de présence de l'électron dans un volume V est: 
P = ∫

V
Ψ 2

n,l,m
(r,,). r2.dr.sin.d.d

 = ∫
V 

R2
n, l 

(r).Y2
l, m

(,).r2.dr.sin.d.d

Dans une couche sphérique d'épaisseur infinitésimale dr, à une distance r du 
noyau, il y a de nombreux points et la probabilité élémentaire de trouver 
l'électron dans cette couche sphérique d'épaisseur dr est : 
dP

r
= ∫

couche 
 R2

n, l 
(r).

 
Y2

l, m
(,). r2.dr.sin.d.d   

  = R2
n, l 

(r).r2.dr.  ∫
couche 

Y2
l, m

(,).sin.d.d  (on intégre sur  et ) 

  ∫
couche 

Y2
l, m

(,).sin.d.d = 1    [car les fonctions Y sont normalisées].

La densité radiale de probabilité de présence est:   dP
 r
 / dr = R2

n, l 
(r).r2

C'est la probabilité de trouver l'électron dans une couche d"épaisseur 
infinitésimale dr et à partir de laquelle la probabilité P

r
 de trouver l'électron dans 

la couche d'épaisseur r
2
­r

1 
est calculée.



Cas des orbitales ns:
Les parties radiale et angulaire de la fonction d'onde ne dépendent que de r.
dP

 r  
= ∫

couche  
Ψ 2

ns 
(r).r2.dr.sin.d.d = Ψ 2

ns 
(r).r2.dr .∫

, 
sin.d.d 

dP
 r
 = 4. Ψ 2

ns 
(r).r2.dr = 4r2Ψ 2dr  

4r2dr est le volume de la couche sphérique d'épaisseur infinitésimale dr.
Dans le cas des orbitales s, qui sont à symétrie sphérique, la densité électronique 
radiale est simplement:  dP

r
 / dr = 4r2Ψ 2    



Calcul de probabilité de présence de l'électron dans une couche 
située au niveau du rayon de Bohr.
Dans l'état fondamental, l'électron de l'atome d'hydrogène occupe l'orbitale 
atomique 1s. Quelle est la probabilité de présence de l'électron dans cet état, 
entre deux sphères concentriques de rayon 0,9 a

0
 et 1,1 a

0
?

Données:  ∫x2 e­bx dx = (­ 1/b3). e­bx . (b2x2 + 2bx + 2)

La densité radiale de prob. de présence s'écrit: dP
r
 /dr = 4 r2 Ψ 2

1s= r2 .R2
1s

La probabilité élémentaire est: dP
r 
= (4r2/a

0
3 ) . exp (­2r/a

0
).dr

donc P
r
 = ∫

,0 9a
,  1 1a (4r2/a

0
3 ) . exp(­2r/a

0
) . dr       (avec a=a

0
)   

Si x = r et b = 2/a
0

P
r
=∫

,0 9a
,  1 1a (4/a

0
3) . r2. exp(­br) . dr

P
r
=(4/a

0
3) . [(­a

0
3 /8) . exp(­2r/a

0
) . (4r2/a

0
2+4r/a

0
+2)]

0,9a
1,1a= 0,11

Au niveau du rayon de Bohr, la probabilité de présence de l'électron est de 11% . 
Elle correspond à l'aire hachurée du dessin dP

r 
/dr = f(r), l''aire totale sous la 

courbe étant de 100%.   

d
x



Orbitale 1s       maximum pour r = a
0

http://hyperphysics.phy­astr.gsu.edu/Hbase/hydwf.html#c3

dP
r 
/dr =r2R2

                       = 4r2Ψ2  pour les orbitales ns

Chimie I, Hprépa 1A PCSI, A. Durupthy et al. Hachette, 1995, p27 

Densité radiale de probabilité

densité
radiale 
de 
probab 
de 
présen.

r

http://hyperphysics.phy-astr.gsu.edu/Hbase/hydwf.html#c3


Orbitale 2s
surface nodale pour r = 2a

0 
 = 106 pm

A l'intérieur de la surface frontière de rayon environ 500 pm, il y a 99% de 
chances de trouver l'électron 2s  

dP
r 
/dr =r2R2

                       = 4r2Ψ2  pour les orbitales ns

 D
r
(r)

r



Orbitale 3s

dP
r 
/dr =r2R2

                       = 4r2Ψ2  pour les orbitales ns

r



 [  7.7  Densité angulaire de probabilité de présence

Comment varie la probabilité de trouver l'électron dans un secteur 
(d, d),   r variant de 0 à l'∞ ?

On calcule la probabilité de présence dP
,  

ou probabilité angulaire: 

                             dP
,
 = Y2 . sin . d. d

Densité angulaire de probabilité = D(,)= dP
,  

/ (sin .d. d)=Y2

Le  carré  de  la  partie  angulaire  de  la  fonction  d'onde  indique  les 
directions dans lesquelles la probabilité de présence des électrons est  la 
plus grande.

Toutefois, il est plus utile de calculer les variations de Y.   ]



7.8  Surface d'isodensité ou d'équidensité

C'est  l'ensemble des points de  l'espace pour  lesquelles  la densité volumique de 
probabilité         dP / dV = Ψ 2   est constante

pour l'OA 1s de l'hydrogène:   Ψ 2
 1 s

 = (1s)2 = [ 1 / (a
0

3 ) ] . exp (­2r / a
0
)

r est donc constant et M décrit une sphère.

Les surfaces d’isodensité  sont donc des sphères concentriques centrées sur le 
noyau.  



On peut aussi calculer la probabilité de trouver l'électron 1s de l'hydrogène, à 
l'intérieur du volume V délimité par une sphère d'isodensité:

∫dP = ∫
V
 Ψ 2  . dV

P =  ∫
0

r Ψ 2  . 4r2dr

La probabilité de trouver l'électron 1s de l'hydrogène, à l'intérieur d'une 
sphère de rayon a

0
 (53pm) est de 32%, et d'une sphère de 141pm est de 90%.

De manière simple, on définit l'orbitale par la surface frontière ou 
orbitalaire à l'intérieur de laquelle il y a 90% de chances de trouver 

l'électron.



90%

141pm

r

fig.  surface d'isodensité de probabilité 
de l'orbitale 1s de l'hydrogène

Il y a 90% de chances de trouver l'électron à l'intérieur d'une sphère d'isodensité 
dont la rayon est 141 pm. 



7.9 Les orbitales d'un ion hydrogénoïde

Orbitales caractérisées par l = 0

l = 0 implique ml = 0
Ce sont des orbitales  ns :  1s, 2s, 3s ...
Ψ 

n, 0, 0
 (r,,) = R

n, 0
 (r) . Y

0,0
(, ) 

Y
0,0

(, ) = 1 / (4) /1 2  est indépendant de  et 

L'orbitale est à symétrie sphérique
Ψ (1s) = [2(Z / a

0
) 3/2 ] . exp (­Z r / a

0
) . (1/(4)1/2 )

La densité de probabilité de présence Ψ 2  de l'électron autour d'un point M à la 
surface  d'une  sphère  de  rayon  r  est  la  même  dans  toutes  les  directions  de 
l'espace,  mais  elle  varie  avec  r.  Cette  sphère  constitue  une  courbe  ou  surface 
d'isodensité électronique. 



Orbitales caractérisées par l = 1

Ce sont des orbitales np : 2p, 3p, 4p...
Ψ 

n, l, ml
 (r,,) = R

n, l
 (r) . Y

l ,ml
(, )                n ≥ 2  et

Pour chaque valeur de n,  ­l ≤ ml ≤ +l
donc pour l =1,  ml peut prendre 3 valeurs:  ­1, 0 et 1.
Il existe donc trois orbitales « p » qui ont la même fonction radiale R

n, l

mais des fonctions angulaires 
 
Y

l  ,ml 
 différentes. Ces OA présentent une symétrie 

axiale. 

Energies des orbitales atomiques d'un système à un seul électron
E

n  
= ­13,60 . Z2 / n2    (eV)



n l  m OA       partie radiale  R      partie angulaire Y           E eV
1 0  0  1s                   2(Z/a

0
)3/2. exp(­Zr/a

0
)     (1/4)1/2                             ­13,6Z2

2 0  0   2s            (Z/2a
0
)3/2.(2­Zr/a

0
)  . exp(­Zr/2a

0
)                    (1/4)1/2

   1 ­1  2p
­1                                                                                                                                    

(3/8)1/2sin .e(­i)

   1  0  2p
0
         (1/3)1/2 .(Z/2a

0
)3/2.(Zr/a

0
).exp(­Zr/2a

0
)              (3/4)1/2cos                ­3,4Z2 

   1 +1 2p
+1

                                                                              (3/8)1/2sin .e(+i)      

[    Expression mathématique des O.A.
Ψ

n,l,ml
 ( r,,) = R

n,l
(r) Y

l,ml 
(,)

Les  fonctions 2p
­1   

et 2p
+1

   sont des fonctions complexes conjuguées: 

alors que 2p
0
 est une fonction réelle.

e(­i) = cos ­i sin         et             e(i) = cos  + i sin 
Pour des raisons pratiques, on effectue deux combinaisons linéaires réelles de 2p

­1   
et 2p

+1
 

qui sont aussi solutions de l'équation de Schrödinger.
2p

x 
= (2p

+1
 + 2p

­1
) /√2           et             2p

y
 = (2p

+1
 ­ 2p

­1
) /i√2



n l  m  OA  partie radiale  R   partie angulaire Y    E eV
2 0  0   2s            (Z/2a

0
)3/2(2­Zr/a

0
)exp(­Zr/2a

0
)                   (1/4)1/2

   1 ±1  2p
x                                                                                                                             

(3/4)1/2sin .cos

   1  0    2p
z
           (1/3)1/2(Z/2a

0
)3/2(Zr/a

0
)exp(­Zr/2a

0
)        (3/4)1/2cos                  ­3,4Z2     

   1 ±1  2p
y
                                                                          (3/4)1/2sin .sin     

3 0  0   3s      (2/9√3)(Z/a
0
)3/2[3­2Zr/a

0
+(2/9)(Zr/a

0
)2] exp(­Zr/3a

0
)        (1/4)1/2    

   1 ±1  3p
x
                                                                       (3/4)1/2sin .cos  

   1   0   3p
z
      (4/81√6)(Z/a

0
)5/2(6r­Zr2/a

0
) exp(­Zr/3a

0
) (3/4)1/2cos             

   1  ±1 3p
y
                                                                        (3/4)1/2sin .sin   

                                                                                                                                ­1,51Z2

   2  0   3d
z2

                                                             (5/16)1/2 (3cos2  ­1) =(5/16)1/2 (3z2/r2­1)

   2 ±1 3d
xz

                                                             (15/16)1/2 sin2 .cos=(15/16)1/2.(x.z/r)

   2 ±1 3d
yz

     (4/81√30)(Z/a
0
)7/2 .r2. exp(­Zr/3a

0
)   (15/16)1/2 sin2 .sin=(15/16)1/2 .(y.z/r)    

   2 ±2  3d
xy

                                                             (15/16)1/2 sin2 .sin2=(15/16)1/2 .(x.y/r)  

   2 ±2  3d
x2­y2

                                                    (15/16)1/2 sin2 .cos2=(15/16)1/2 .(x2­y2)/r   

                                                                                                                                          ]   



 7.10  Représentation des orbitales
7.10.1. Partie angulaire de la fonction d'onde 

On trace le segment OP=  ∣Y
l, ml

 
 
(,)∣

Il  est  plus  long  dans  les  directions  de  l'espace  où  la  densité  angulaire  de 
probabilité de présence est plus grande.
O.A. s:   Y

0
 = (1/4)1/2                ⇒   symétrie sphérique

O.A. 2p
z
 : Y = (3/4) 1/2. cos  ⇒ 2 sphères cotangentes d'axe de révolution Oz

La probabilité de présence de l'électron  est nulle dans le plan nodal. 
Plus n est grand, plus le volume de l'orbitale est grand.

Dans chaque lobe est inscrit le signe de la fonction d'onde qui est celui de la 
partie angulaire. Pour la fonction p

z
 :

le signe + est inscrit dans le lobe supérieur car Y est positif:    0 ≤  ≤ /2          
et le signe – dans le lobe inférieur car Y est négatif:   /2  ≤  ≤   
Le lobe + peut également apparaître en gris ou noir ou d'une couleur différente.



7.10.2. Différents modes de représentation des orbitales

composante angulaire de la fonction d'onde Y
densité angulaire de probabilité Y2

surface d'isodensité ....

+

­

Y Y2

plan
nodal 

Ψ 2

             Orbitale p

diagramme 
polaire

http://www.orbitals.com/orb/

http://www.orbitals.com/orb/
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et 
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106 pm
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r/a
0





7. 11 Le spin de l'électron
Les trois nombres quantiques n, l et ml permettent de décrire la fonction d'onde, 
mais ne sont pas suffisants pour décrire l'électron. 

Plusieurs  résultats  expérimentaux  et  théoriques  ne  sont  pas  expliqués  par  une 
fonction d'onde des coordonnées de l'espace:
1.  Le  sodium,  métal  alcalin,  présente  un  dédoublement  de  ses  raies  dans  son 
spectre d'émission:  2 raies jaunes à: 589,0 et 589,6 nm.
2.  En  1921,  Otto  Stern  et  Walther  Gerlach  séparent  un  faisceau  d'atomes  d'Ag 
gazeux,  en  2  faisceaux  d'intensité  égale,  quand  ce  faisceau  traverse  un  champ 
magnétique. 
3. Travaux de   Dirac en 1930 sur la mécanique quantique relativiste. 

Il devient nécessaire de considérer que  l'électron possède un moment cinétique 
de rotation sur lui même, ou moment de spin, ou spin. 
Le spin est caractérisé par un quatrième nombre quantique: m

s



Interprétation de l'expérience de Stern et Gerlach:
L'atome d'argent  a 47 électrons, 23 ont un  spin ↑    et 23 un  spin ↓ . Le dernier 
électron peut avoir un spin  ↑ ou ↓. L'atome d'argent se comporte comme si son 
spin  est  celui  d'un  seul  électron.  L'électron,  considéré  comme  une  charge  en 
rotation  sur  elle  même,  possède  un  moment  magnétique  qui  interagit  avec  le 
champ magnétique. Selon l'orientation du spin de l'électron, le faisceau d'atomes 
se  partage  en  deux  faisceaux,  l'un  correspondant  aux  atomes  de  spin ↑, l'autre 
aux atomes de spin ↓. 



[  Structure fine de raies
Le couplage spin­orbite est un couplage entre le moment cinétique de spin de 
l'électron et le moment cinétique orbital.  Il provoque le dédoublement de chaque 
niveau d'énergie (sauf niveau s).   Ce couplage est induit une structure fine des 
raies spectrales de l'hydrogène.  ex: la raie H de l'hydrogène, d'énergie 1,9 eV 
est constituée de 2 raies séparées par 4. 10­5 eV. 
Structure hyperfine de raies
Il existe aussi un couplage spin­spin entre le spin de l'électron et le spin du 
proton. Les deux spins peuvent être parallèles ou antiparallèles. Un 
dédoublement « hyperfin » des raies en est la conséquence. 
ex: L'écart entre les deux niveaux hyperfins  de l'atome d'hydrogène dans 
son état fondamental 1s, est 6. 10­6 eV. La transition entre ces niveaux 
correspond à la raie spectrale de l'hydrogène à 21 cm (1,4 Ghz), très observée par 
les radioastronomes. C'est la « signature de l'hydrogène ».  Elle apporte des 
informations sur  la distribution de l'hydrogène dans les galaxies, la masse et la 
vitesse des galaxies. Elle est observée au radiotélescope de Nançay (Cher).  ]



Le nombre quantique de spin peut prendre deux valeurs: +1/2 et ­1/2.
Ce qui semble correspondre à une rotation de l'électron sur lui même dans un sens 
ou  dans  l'autre.  Toutefois,  les  particules  élémentaires  décrites  par  la  mécanique 
quantique, n'étant pas sous forme de « billes », la notion de rotation de l'électron 
sur lui même n'a pas de sens pysique. On peut dire que « ce qu'on appelle le spin » 
se  manifeste  par  des  propriétés  analogues  à  celles  que  possède  un  moment 

cinétique.  

Une fonction de spin est associée à m
s
 , comme une fonction d'onde est associée à 

n, l et ml.  Elle est notée :
 ( pour m

s
 = +1/2 et représentée par      ou  (m

s
 = ­ 1/2 et   ).

A chaque fonction d'onde Ψ  d'un atome hydrogénoïde, solution de l'équation 
de Schrödinger, correspondent deux états possibles de l'électron, 
représentés par deux fonctions spin­orbitale     Ψ

n, l, ml
.  et  Ψ

n, l, ml
. 

L'état d'un électron est donc déterminé par :
quatre nombres quantiques:  n, l, ml et ms .
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