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Modèle quantique d’un atome Hydrogènoïde 

1- Modèle quantique de l’atome d’hydrogène : 

 Dés 1885, J. Balmer avait remarqué expérimentalement que le nbre d’ondes (
1

𝜆
) dépend de 

(
1

4
−

1

𝑚2) pour m = 3, 4, 5et 6. 

 
La relation sera généralisée par Rydberg sous la forme : 

𝑣 𝑛,𝑚 =
1

𝜆𝑛 ,𝑚
= 𝑅𝐻  

1

𝑛2 −
1

𝑚2  𝑎𝑣𝑒𝑐 𝑛 < 𝑚     𝑣 𝑛,𝑚  : Le nbre d’onde,  𝑅𝐻= 1,096.10
7
m. 

 1913, Bohr a proposé son modèle : (semi-classique) 

 

𝑚 𝑎  =  - 
𝑞2

𝑒

4𝜋𝜀0𝑟
2 𝑒 𝑟 = −

𝑒2

𝑟2 𝑒 𝑟     (avec𝑒2 =
𝑞2

𝑒

4𝜋𝜀0
). 

𝑚
𝑉2

𝑟
=

𝑒2

𝑟2 → 𝑉 =
𝑒

 𝑚𝑟
  

{
𝐸𝑐 =

1

2
𝑚𝑣2 =

𝑒2

2𝑟

𝐸𝑝 = −
𝑒2

𝑟

   ⇒  𝐸𝑚 = −
𝑒2

2𝑟
 ⇒  𝐸𝑚 = −𝐸𝑐 =

𝐸𝑝

2
  

→ En physique classique, une particule chargée accélérée rayonne de 

l’énergie de manière continue 

⇒ l’e
-
 devrait tomber progressivement vers le noyau central. (Inexplicable) !! 

 Bohr introduise alors deux idées : 

  Il  existe des trajectoires privilégiées, l’e
-
 bien qu’accéléré ne rayonne d’énergie 

⇒𝐿 = 𝑛ћ  (ћ =
ℎ   

2𝜋
    ℎ → 𝑐𝑡𝑒 𝑑𝑒 𝑝𝑙𝑎𝑛𝑘, ℎ = 6,62. 10−32𝐽. 𝑠)   
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 L’émission de la lumière doit être attribuée à des transitions de l’e
-
 d’une trajectoire à une 

autre d’énergie plus faible. 

Le rayon de chaque orbite : 𝑟𝑛 =  
ћ

𝑚𝑒 2 . 𝑛2 avec𝑎0 =
ћ

𝑚𝑒 2 = 0,52Ǻ. 

𝑎0 →Rayon de l’atome de Bohr. 

  ⇒ 𝑟𝑛 = 𝑎0 . 𝑛2     ⇒   𝐸𝑛 = −
𝑒2

2𝑎0
.

1

𝑛2    on trouve : 𝐸𝑛 = −
13,6

𝑛2 . 𝑒𝑣  

      𝑚     ℎ𝑣𝑛,𝑚 = 𝐸𝑚 − 𝐸𝑛 = 13,6  
1

𝑛2 −
1

𝑚2 . 

𝑛 < 𝑚                ⇝ℎ𝑣𝑛,𝑚  

     𝑛                  𝑣𝑛,𝑚 =
1

𝜆𝑛 ,𝑚
=

13,6

ℎ𝑐
 

1

𝑛2 −
1

𝑚2 . 

                                                                               d’où :   𝑅𝐻 =
13,6

ℎ𝑐
 

 Généralisation hydrogénoïdes :  𝐸𝑛 = −
13,6

𝑛2 𝑍2 .   et   𝑟𝑛 = 𝑎0 .
𝑛2

𝑍
.  

La théorie de Bohr  ne permet pas d’expliquer la multiplication des raies spectrales lorsque le tube 

émetteur contenant le 𝐻2 est placé dans un champ magnétique intense (effet Zeemann). 

2- Structure de l’atome en mécanique quantique : 

 1923 : dualité onde-corpuscule (de Louis de Broglie) 

« À toute particule de masse m, animée de la vitesse𝑣, on associe une onde de longueur 

d’onde 𝜆 : 𝜆 =
ℎ

𝑚𝑣
=

ℎ

𝑝
 » 

 1927 : principe d’incertitude d’Heisenberg : 

« Il est impossible de déterminer simultanément et avec précisions la position et la qté de 

mouvement d’un corpuscule, un e
- 
par exemple. » 

∆𝑥 . ∆𝑝𝑥 ≥
ћ

2
 ⇒ On n’a pas le droit d’appliquer la mécanique classique. 

Résultats :  

 La notion d’orbite circulaire (méca. classique) n’est plus valable. On la remplace par la notion 

de zone de probabilité de présence de l’e
-
. 

 l’e
-
 en méca .quantique sera décrit par une fonction Ψ (𝑟 , 𝑡) appelée fonction d’onde tq : 

𝑑𝑃 =  Ψ(r, t) 2𝑑𝑣 : c’est la prob de trouver un e
-
 dans un volume élémentaire𝑑𝑣. 

               ∫ Ψ 2𝑑𝑣 = 1 : condition de normalisation.  

 1926 : équation Schrödinger : 

Ĥ𝛹 = 𝐸𝛹    → Ĥ Opérateur appelé Hamiltonien du système.  

                       → 𝛹 Fonction propre : c’est la fonction d’onde solution de l’éq de Schrödinger  

                                                             a appelé dans ce cas orbital atomique. 

            → 𝐸 valeur propre de Ĥ : c’est l’énergie totale. 

La résolution de cette équation fait apparaître trois nbre quantiques n, l, 𝑚𝑙 . 

 nbres quantiques : 

-nbre quantique principale « n » : il est définit par :  𝐸𝑛 = −
13,6

𝑛2 (𝑒𝑣)  

  

n 1 2 3 4 

couche K L M N 

  n↗⇒  le volume dans l’e
-
 se déplace augmente. 
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 -nbre quantique secondaire « l » : il peut prendre toutes les valeurs de 0à n-1. 

 Il est définit par :  𝐿   = 𝑚𝑒 . 𝑟. 𝑣 =  𝑙 𝑙 + 1 ћ  

  

l 0 1 2 3 

Sous couche s p d f 

-nbre quantique magnétique « 𝒎𝒍 » : il prend toutes les valeurs de –l à +l, il détermine 

la direction des orbitales atomiques. 

Remarque : 𝑚𝑠 →nbre quantique de spin (introduit ultérieurement) il tient compte de la 

rotation de l’e
-
 autour de lui-même 𝑚𝑠 = ±

1

2
. 

 Orbitale atomique : Une orbitale atomique notée O.A, est une fonction d’onde solution de 

l’éq Schrödinger. Atout triplet (n, l, 𝑚𝑙) correspond une orbitale atomique. 
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