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Eléments de mécanique quantique
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Mécanique quantique de l’électron en une dimension

−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

Equation de Schrödinger (indépendante du temps) 

O (x = 0) x
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−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

me ≈ 9,109.10−31kg

ℏ ≈ 1,055.10−34J s

Mécanique quantique de l’électron en une dimension
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Mécanique quantique de l’électron en une dimension

−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

Énergie potentielle d’interaction de l’électron  
avec son environnement (noyaux moléculaires par exemple)
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Mécanique quantique de l’électron en une dimension

−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+v(x) × φ(x) = εφ(x)

Énergie potentielle d’interaction de l’électron  
avec son environnement (noyaux moléculaires par exemple)

CONNUE !
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−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

Mécanique quantique de l’électron en une dimension

 : Fonction d’onde décrivant l’électron (orbitale)   φ(x)
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−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

Mécanique quantique de l’électron en une dimension

 : Fonction d’onde décrivant l’électron (orbitale)   φ(x)

INCONNUE !
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−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

Mécanique quantique de l’électron en une dimension

 : niveau d’énergie de l’électron (énergie orbitalaire)ε



10

−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

Mécanique quantique de l’électron en une dimension

 : niveau d’énergie de l’électron (énergie orbitalaire)ε

“constante” 

(ne dépend pas de  !)x
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−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

Mécanique quantique de l’électron en une dimension

 : niveau d’énergie de l’électron (énergie orbitalaire)ε

INCONNUE !
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−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

Mécanique quantique de l’électron en une dimension

INCONNUES !
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Mécanique quantique de l’électron en une dimension

Si  est solution associée à l’énergie  
alors  est aussi solution associée à l’énergie .    

φ(x) ε
c × φ(x) ε



14

Mécanique quantique de l’électron en une dimension

Si  est solution associée à l’énergie  
alors  est aussi solution associée à l’énergie .    

φ(x) ε
c × φ(x) ε

[−
ℏ2

2me

d2

dx2
+ v(x) × ] (c × φ(x))

Preuve :

= c [−
ℏ2

2me

d2

dx2
+ v(x) × ] φ(x)

= cεφ(x)

= ε (c × φ(x))
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−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

Mécanique quantique de l’électron en une dimension

INCONNUES !

Il n’existe pas qu’un seul couple  

solution de l’équation de Schrödinger!
(φ(x), ε)
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−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

Mécanique quantique de l’électron en une dimension

INCONNUES !

Il n’existe pas qu’un seul couple  

solution de l’équation de Schrödinger!
(φ(x), ε)

Dans le cas présent, il y en a une infinité!
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−
ℏ2

2me

d2φi(x)
dx2

+ v(x) × φi(x) = εiφi(x)

Mécanique quantique de l’électron en une dimension

i = 1,2,3,...
Indexation des solutions 

avec un (ou plusieurs) nombre(s) dit(s) quantique(s) 
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Mécanique quantique de l’électron en une dimension

…
ε1 φ1

ε2

ε3

ε4

ε5
ε6
ε7

φ2

φ3

φ4

φ5
φ6
φ7

Énergie orbitalaire 
la plus basse

État fondamental  
de l’électron
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Mécanique quantique de l’électron en une dimension

…
ε1 φ1

ε2 = ε3 = ε4

ε5
ε6
ε7

φ2 ≠ φ3 ≠ φ4

φ5
φ6
φ7

Dégénérescence 

Il peut arriver que des fonctions d’onde différentes aient la même énergie.
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Mécanique quantique de l’électron en une dimension

Si  et  sont des solutions dégénérées associées à l’énergie  
alors  est aussi solution associée à l’énergie .    

φ1(x) φ2(x) ε
c1φ1(x) + c2φ2(x) ε
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Mécanique quantique de l’électron en une dimension

Si  et  sont des solutions dégénérées associées à l’énergie  
alors  est aussi solution associée à l’énergie .    

φ1(x) φ2(x) ε
c1φ1(x) + c2φ2(x) ε

Combinaison linéaire 

de deux solutions
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Mécanique quantique de l’électron en une dimension

[−
ℏ2

2me

d2

dx2
+ v(x) × ] (c1φ1(x) + c2φ2(x))

Si  et  sont des solutions dégénérées associées à l’énergie  
alors  est aussi solution associée à l’énergie .    

φ1(x) φ2(x) ε
c1φ1(x) + c2φ2(x) ε

Preuve :

?= ε (c1φ1(x) + c2φ2(x))
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Mécanique quantique de l’électron en une dimension

[−
ℏ2

2me

d2

dx2
+ v(x) × ] (c1φ1(x) + c2φ2(x))

Si  et  sont des solutions dégénérées associées à l’énergie  
alors  est aussi solution associée à l’énergie .    

φ1(x) φ2(x) ε
c1φ1(x) + c2φ2(x) ε

Preuve :

= c1 [−
ℏ2

2me

d2

dx2
+ v(x) × ] φ1(x) + c2 [−

ℏ2

2me

d2

dx2
+ v(x) × ] φ2(x)
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Mécanique quantique de l’électron en une dimension

[−
ℏ2

2me

d2

dx2
+ v(x) × ] (c1φ1(x) + c2φ2(x))

Si  et  sont des solutions dégénérées associées à l’énergie  
alors  est aussi solution associée à l’énergie .    

φ1(x) φ2(x) ε
c1φ1(x) + c2φ2(x) ε

Preuve :

= c1 [−
ℏ2

2me

d2

dx2
+ v(x) × ] φ1(x) + c2 [−

ℏ2

2me

d2

dx2
+ v(x) × ] φ2(x)

= c1εφ1(x) + c2εφ2(x)
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Mécanique quantique de l’électron en une dimension

[−
ℏ2

2me

d2

dx2
+ v(x) × ] (c1φ1(x) + c2φ2(x))

Si  et  sont des solutions dégénérées associées à l’énergie  
alors  est aussi solution associée à l’énergie .    

φ1(x) φ2(x) ε
c1φ1(x) + c2φ2(x) ε

Preuve :

= c1 [−
ℏ2

2me

d2

dx2
+ v(x) × ] φ1(x) + c2 [−

ℏ2

2me

d2

dx2
+ v(x) × ] φ2(x)

= c1εφ1(x) + c2εφ2(x)

= ε (c1φ1(x) + c2φ2(x))



26

Mécanique quantique de l’électron en une dimension

…
ε1

ε2

ε3

ε4

ε5
ε6
ε7

Niveaux d’énergie  
calculés pour un électron
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Approche mono-électronique du problème multi-électronique 

…
ε1

ε2

ε3

ε4

ε5
ε6
ε7

Etat fondamental 
des  électrons 6
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Approche mono-électronique du problème multi-électronique 

…
ε1

ε2

ε3

ε4

ε5
ε6
ε7

Etat fondamental 
des  électrons 6

“Deux électrons ne peuvent pas être dans le même état quantique” 
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Approche mono-électronique du problème multi-électronique 

…
ε1

ε2

ε3

ε4

ε5
ε6
ε7

Etat fondamental 
des  électrons 6

“Deux électrons ne peuvent pas être dans le même état quantique” 

Principe de Pauli
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Approche mono-électronique du problème multi-électronique 

…
ε1

ε2

ε3

ε4

ε5
ε6
ε7

Etat fondamental 
des  électrons 6

Deux électrons peuvent occuper la même orbitale à condition 
d’être dans des états de spin opposés! 

Principe de Pauli
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Approche mono-électronique du problème multi-électronique 

…

ε1

ε2

ε3

ε4

ε5
ε6
ε7

Etat fondamental 
des  électrons 6

E = ∑
i

niεi
Energie  

multi-électronique

énergie mono-électronique

Nombre d’occupation ( , , ou ) 

du niveau d’énergie 

0 1 2
εi
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Approche mono-électronique du problème multi-électronique 

…

ε1

ε2

ε3

ε4

ε5
ε6
ε7

Etat fondamental 
des  électrons 6

Efond. = 2 (ε1 + ε2 + ε3)

E = ∑
i

niεi
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Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

v(x) =
1
2

kx2 =
1
2

meω2x2

Position d’équilibre  
O (x = 0)

Noyau atomique

Électron 
(position )x

k
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Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

v(x) =
1
2

kx2 =
1
2

meω2x2

Constante de raideur du ressort 
(paramètre dans le modèle)  

Position d’équilibre  
O (x = 0)

Noyau atomique

Électron 
(position )x

k



35

Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

v(x) =
1
2

kx2 =
1
2

meω2x2

Autre notation  
(plus pratique) 

ω =
k

me

Position d’équilibre  
O (x = 0)

Noyau atomique

Électron 
(position )x

k
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Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

Il nous faut résoudre 

−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+
1
2

meω2x2 × φ(x) = εφ(x)

Position d’équilibre  
O (x = 0)

Noyau atomique

Électron 
(position )x

k
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Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+
1
2

meω2x2 × φ(x) = εφ(x)

φ(x) ?= e−αx2
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Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+
1
2

meω2x2 × φ(x) = εφ(x)

φ(x) ?= e−αx2

ℏ2α
me

(1 − 2αx2) e−αx2 +
1
2

meω2x2e−αx2 = εe−αx2



39

Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+
1
2

meω2x2 × φ(x) = εφ(x)

φ(x) ?= e−αx2

ℏ2α
me

(1 − 2αx2) e−αx2 +
1
2

meω2x2e−αx2 = εe−αx2

ℏ2α
me

+ (meω2−4
ℏ2α2

me ) x2

2
= ε



40

Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+
1
2

meω2x2 × φ(x) = εφ(x)

φ(x) ?= e−αx2

ℏ2α
me

+ (meω2−4
ℏ2α2

me ) x2

2
= ε

Solution uniquement si α =
meω
2ℏ

car  ne doit pas dépendre de  ε x

ε =
ℏ2α
me
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Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+
1
2

meω2x2 × φ(x) = εφ(x)

ℏ2α
me

+ (meω2−4
ℏ2α2

me ) x2

2
= ε

Solution uniquement si α =
meω
2ℏ

car  ne doit pas dépendre de  ε x

ε =
ℏω
2

φ(x) = e− meω
2ℏ x2
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Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+
1
2

meω2x2 × φ(x) = εφ(x)

εn
n=0,1,2,3,…= (n +

1
2 ) ℏω

On peut montrer que le spectre complet s’écrit 

n = 0

…

Solution que nous avons trouvéeℏω/2

n = 1

n = 2

n = 3

n = 4

n = 5

n = 6

ℏω

ℏω

ℏω

ℏω

ℏω

ℏω
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Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

φ(x) = φn=0(x) = e− meω
2ℏ x2 φ(x)

2
= e− meω

ℏ x2



44

Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

φ(x) = φn=0(x) = e− meω
2ℏ x2 φ(x)

2
= e− meω

ℏ x2

Interprété comme une densité  
de probabilité de présence de l’électron 

à la position  x
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Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

φ(x) = φn=0(x) = e− meω
2ℏ x2 φ(x)

2
= e− meω

ℏ x2

Interprété comme une densité  
de probabilité de présence de l’électron 

à la position  x

-4,8 -4 -3,2 -2,4 -1,6 -0,8 0 0,8 1,6 2,4 3,2 4 4,8

-2,4

-1,6

-0,8

0,8

1,6

2,4

meω
ℏ

= 1.0 m−2

meω
ℏ

= 0.2 m−2

meω
ℏ

= 5.0 m−2

φ(x)
2
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Exemple : modèle atomique unidimensionnel du type “harmonium” 

φ(x) = φn=0(x) = e− meω
2ℏ x2 φ(x)

2
= e− meω

ℏ x2

Interprété comme une densité  
de probabilité de présence de l’électron 

à la position  x

-4,8 -4 -3,2 -2,4 -1,6 -0,8 0 0,8 1,6 2,4 3,2 4 4,8

-2,4

-1,6

-0,8

0,8

1,6

2,4

φ(x)
2

Position d’équilibre



Noyau atomique Électron 
(position )x

k
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−
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

v(x) =
1
2

kx2 =
1
2

meω2x2

O (x = 0)
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−
ℏ2

2me

d2φA(x)
dx2

+ vA(x) × φA(x) = εAφA(x)

Noyau atomique Électron 
(position )x

vA(x) =
1
2

k(x−xA)2 = v(x−xA)

k

Et si la position d’équilibre n’est plus au centre du repère ? 

O (x = 0) x = xAPosition d’équilibre

Translation

+xA
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−
ℏ2

2me

d2φA(x)
dx2

+ v(x−xA) × φA(x) = εφA(x)

Si  est solution de φ(x) −
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

alors  est solution de φA(x) = φ(x−xA)

Et si la position d’équilibre n’est plus au centre du repère ? 
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−
ℏ2

2me

d2φA(x)
dx2

+ v(x−xA) × φA(x) = εφA(x)

Si  est solution de φ(x) −
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

alors  est solution de φA(x) = φ(x−xA)

Preuve :

[−
ℏ2

2me

d2

dx2
+ v(x−xA) × ] φ(x−xA) = [−

ℏ2

2me

d2φ(x̃)
dx̃2

+ v(x̃) × φ(x̃)]
x̃=x−xA

= [εφ(x̃)]x̃=x−xA

= εφ(x−xA)

Et si la position d’équilibre n’est plus au centre du repère ? 
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−
ℏ2

2me

d2φA(x)
dx2

+ v(x−xA) × φA(x) = εφA(x)

Si  est solution de φ(x) −
ℏ2

2me

d2φ(x)
dx2

+ v(x) × φ(x) = εφ(x)

alors  est solution de φA(x) = φ(x−xA)

L’énergie est bien invariante  
par translation de l’atome (!)

Et si la position d’équilibre n’est plus au centre du repère ? 
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xxA

φA(x)

x−xA

φ(x−xA)

+xA

φA(x) = φ(x−xA)

Et si la position d’équilibre n’est plus au centre du repère ? 

Noyau atomique
Électronk

O (x = 0)
Position d’équilibre 

x = xA
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xxA

φA(x)

x−xA

φ(x−xA)

+xA

φA(x) = φ(x−xA)

Et si la position d’équilibre n’est plus au centre du repère ? 

Noyau atomique
Électronk

O (x = 0)
Position d’équilibre 

x = xA

Translation  

de l’orbitale atomique !
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xA

φA(x) = e− meω
ℏ (x−xA)2

x = 0

φ(x) = e− meω
ℏ x2

Et si la position d’équilibre n’est plus au centre du repère ? 

Translation  

de l’orbitale atomique !
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Modèle plus réaliste de l’atome : 
l’atome hydrogénoïde  
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Mécanique quantique de l’électron en trois dimensions

Equation de Schrödinger (indépendante du temps) x

z

y

r ≡ (x, y, z)

O

−
ℏ2

2me
∇2

rφ(r) + v(r) × φ(r) = εφ(r)

Electron
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Mécanique quantique de l’électron en trois dimensions

x

z

y

r ≡ (x, y, z)

O

−
ℏ2

2me
∇2

r φ(r) + v(r) × φ(r) = εφ(r)

Electron

∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2

notation
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Atome d’hydrogène

x

z

y

r ≡ (x, y, z)

−
ℏ2

2me
∇2

r φ(r) + v(r) × φ(r) = εφ(r)

+e

−e

v(r) =
−e2

4πε0

1
|r |

Proton au centre 
 du repère

Electron

Attraction 
électron-noyau 
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Atome d’hydrogène

x

z

y

r ≡ (x, y, z)

+e

−e

v(r) =
−e2

4πε0

1
|r |

Proton au centre 
 du repère

Electron

Attraction 
électron-noyau 

ε0 ≈ 8,854.10−12 A2 s4 kg−1 m−3permittivité du vide :

e ≈ 1,602.10−19A scharge élémentaire :

|r | = x2 + y2 + z2
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Atome d’hydrogène

Il nous faut résoudre 

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) = εφ(x, y, z)
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Atome d’hydrogène

Il nous faut résoudre 

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) = εφ(x, y, z)

😕
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Atome d’hydrogène

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) = εφ(x, y, z)

φ(x, y, z) ?= e−α x2 + y2 + z2
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Atome d’hydrogène

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) ?= εφ(x, y, z)

φ(x, y, z) = e−α x2 + y2 + z2

∂φ(x, y, z)
∂x

= −
αx

x2 + y2 + z2
e−α x2 + y2 + z2

∂2φ(x, y, z)
∂x2

= −α [(x2 + y2 + z2)−x2−αx2 x2 + y2 + z2] e−α x2 + y2 + z2

(x2 + y2 + z2)3/2
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Atome d’hydrogène

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) ?= εφ(x, y, z)

φ(x, y, z) = e−α x2 + y2 + z2

∂2φ(x, y, z)
∂x2

= −α [(x2 + y2 + z2)−x2−αx2 x2 + y2 + z2] e−α x2 + y2 + z2

(x2 + y2 + z2)3/2

∇2
rφ(x, y, z) = −α [2−α x2 + y2 + z2] e−α x2 + y2 + z2

(x2 + y2 + z2)1/2
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Atome d’hydrogène

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) ?= εφ(x, y, z)

φ(x, y, z) = e−α x2 + y2 + z2

∇2
rφ(x, y, z) = −α [2−α x2 + y2 + z2] e−α x2 + y2 + z2

(x2 + y2 + z2)1/2

−
ℏ2α2

2me
+

1
x2 + y2 + z2 ( ℏ2α

me
−

e2

4πε0 ) = ε
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Atome d’hydrogène

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) ?= εφ(x, y, z)

φ(x, y, z) = e−α x2 + y2 + z2

−
ℏ2α2

2me
+

1
x2 + y2 + z2 ( ℏ2α

me
−

e2

4πε0 ) = ε

α =
mee2

4πε0ℏ2
=

1
a0

Rayon de Bohr  
 a0 ≈ 0.529 Å
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Atome d’hydrogène

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) ?= εφ(x, y, z)

φ(x, y, z) = e−α x2 + y2 + z2

−
ℏ2α2

2me
+

1
x2 + y2 + z2 ( ℏ2α

me
−

e2

4πε0 ) = ε

α =
mee2

4πε0ℏ2
=

1
a0

φ(x, y, z) = e
−

x2 + y2 + z2

a0

“Orbitale ” 1s
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Atome d’hydrogène

φ(x, y, z) = e
−

x2 + y2 + z2

a0

“Orbitale ” 1s

φ(x,0,0) = e−|x|/a0

-4,8 -4 -3,2 -2,4 -1,6 -0,8 0 0,8 1,6 2,4 3,2 4 4,8

-2,4

-1,6

-0,8

0,8

1,6

2,4

/a0



69

Atome d’hydrogène

φ(x, y, z) = e
−

x2 + y2 + z2

a0

“Orbitale ” 1s

φ(x,0,0) = e−|x|/a0

-4,8 -4 -3,2 -2,4 -1,6 -0,8 0 0,8 1,6 2,4 3,2 4 4,8

-2,4

-1,6

-0,8

0,8

1,6

2,4

/a0

e−(x/a0)2
Fonction gaussienne 

(juste pour la comparaison …)



70

Atome d’hydrogène

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) ?= εφ(x, y, z)

φ(x, y, z) = e−α x2 + y2 + z2

−
ℏ2α2

2me
+

1
x2 + y2 + z2 ( ℏ2α

me
−

e2

4πε0 ) = ε

α =
mee2

4πε0ℏ2
=

1
a0

ε ≡ ε1s = −
mee4

2 (4πε0)2 ℏ2
≈ − 13.6 eV
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Solutions “liées” pour l’atome d’hydrogène 

−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φn,l,m(x, y, z) = εn,l,mφn,l,m(x, y, z)

n = 1,2,3,… Nombre quantique principal

εn,l,m =
ε1s

n2
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Solutions “liées” pour l’atome d’hydrogène 

−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φn,l,m(x, y, z) = εn,l,mφn,l,m(x, y, z)

εn,l,m =
ε1s

n2

n = 1,2,3,… Nombre quantique principal

Solution que nous avons trouvée

−
εn,l,m

ε1s
≈

εn,l,m

13.6 eV

−1.0 n = 1

0.0

n = 2

n = 3
n = 4
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Solutions “liées” pour l’atome d’hydrogène 

−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φn,l,m(x, y, z) = εn,l,mφn,l,m(x, y, z)

n = 1,2,3,… Nombre quantique principal

εn,l,m =
ε1s

n2

Dégénérescences  
pour une valeur de  donnée :n

Nombres quantiques entiers 
supplémentaires  et l m

0 ≤ l ≤ n − 1

−l ≤ m ≤ + l
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Solutions “liées” pour l’atome d’hydrogène 

−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φn,l,m(x, y, z) = εn,l,mφn,l,m(x, y, z)

εn,l,m =
ε1s

n2

Nombre quantique “orbitalaire”

0 ≤ l ≤ n − 1

−l ≤ m ≤ + l
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Solutions “liées” pour l’atome d’hydrogène 

−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φn,l,m(x, y, z) = εn,l,mφn,l,m(x, y, z)

εn,l,m =
ε1s

n2

Nombre quantique “magnétique”

0 ≤ l ≤ n − 1

−l ≤ m ≤ + l



76

Solutions “liées” pour l’atome d’hydrogène 

−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φn,l,m(x, y, z) = εn,l,mφn,l,m(x, y, z)

εn,l,m =
ε1s

n2

0 ≤ l ≤ n − 1

l = 0

“Orbitale s”
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Solutions “liées” pour l’atome d’hydrogène 

−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φn,l,m(x, y, z) = εn,l,mφn,l,m(x, y, z)

εn,l,m =
ε1s

n2

0 ≤ l ≤ n − 1

l = 0

“Orbitale s”

“Orbitale p”

l = 1
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Solutions “liées” pour l’atome d’hydrogène 

−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φn,l,m(x, y, z) = εn,l,mφn,l,m(x, y, z)

εn,l,m =
ε1s

n2

0 ≤ l ≤ n − 1

l = 0

“Orbitale s”

“Orbitale p” “Orbitale d”

l = 1 l = 2
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Solutions “liées” pour l’atome d’hydrogène 

−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φn,l,m(x, y, z) = εn,l,mφn,l,m(x, y, z)

εn,l,m =
ε1s

n2

0 ≤ l ≤ n − 1

l = 0

“Orbitale s”

“Orbitale p” “Orbitale d”

“Orbitale f”l = 1 l = 2

l = 3
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Solutions “liées” pour l’atome d’hydrogène 

−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φn,l,m(x, y, z) = εn,l,mφn,l,m(x, y, z)

εn,l,m =
ε1s

n2

0 ≤ l ≤ n − 1

l = 0

“Orbitale s”

−l ≤ m ≤ +l

m = 0
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Solutions “liées” pour l’atome d’hydrogène 

−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φn,l,m(x, y, z) = εn,l,mφn,l,m(x, y, z)

εn,l,m =
ε1s

n2

0 ≤ l ≤ n − 1

“Orbitale p”

l = 1

−l ≤ m ≤ +l

m = − 1,0, + 1



82

Solutions “liées” pour l’atome d’hydrogène 

−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φn,l,m(x, y, z) = εn,l,mφn,l,m(x, y, z)

εn,l,m =
ε1s

n2

0 ≤ l ≤ n − 1

“Orbitale d”

l = 2

−l ≤ m ≤ +l

m = − 2, − 1,0, + 1, + 2
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n = 1 Niveau fondamental non dégénéré 

(solution ) 1s

n = 2 Premier niveau excité 4 fois dégénéré 

(solutions ) 2s, 2px, 2py, 2pz

n = 3 Second niveau excité 9 fois dégénéré 

(solutions ) 3s, 3px, 3py, 3pz, 3dxy, 3dxz, 3dyz, 3dx2−y2, 3dz2

Solutions électroniques dans l’atome d’hydrogène

…
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Représentation en 3D des orbitales de l’atome d’hydrogène

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
e2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) = εφ(x, y, z)

Les représentations utilisées par les chimistes indiquent   
la variation directionnelle des orbitales
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Représentation en 3D des orbitales de l’atome d’hydrogène

Représentation de l’orbitale

x

y

z

O

Espace réel

Point  de la sphère 
(“là où l’on est”)

M

sphère caractérisée par  
x2 + y2 + z2 = constante

Vecteur direction 
(norme sans importance)

x

y

z

|φ
dir

. (x,
y, z

) | Point  de la surface  
paramétrée qui représente 

 l’orbitale 

N

φ

même vecteur  
direction 
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Représentation en 3D des orbitales de l’atome d’hydrogène

x

y

z

|φ
dir

. (x,
y, z

) | Point  de la surface  
paramétrée qui représente 

 l’orbitale 

N

φ

même vecteur  
direction 

Partie directionnelle de l’orbitale

(celle qui ne varie pas avec la distance au noyau)
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Représentation en 3D des orbitales de l’atome d’hydrogène

x

y

z

O

Point  de la sphère 
(“là où l’on est”)

M

sphère caractérisée par  
x2 + y2 + z2 = constante

Vecteur direction 
(norme sans importance)

x

y

z

|φ
dir

. (x,
y, z

) | Point  de la surface  
paramétrée qui représente 

 l’orbitale 

N

φ

même vecteur  
direction 

La surface paramétrée (ensemble des points ) est obtenue en déplaçant 

sur la sphère, ce qui revient à explorer toutes les directions possibles. 

N M
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Représentation en 3D de l’orbitale 1s

Représentation de l’orbitale

x

y

z

O

Espace réel

Point  de la sphère 
(“là où l’on est”)

M

sphère caractérisée par  
x2 + y2 + z2 = constante

Vecteur direction 
(norme sans importance)

x

y

z

φ1s(x, y, z) = e
−

x2 + y2 + z2

a0
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Représentation de l’orbitale

x

y

z

O

Espace réel

Point  de la sphère 
(“là où l’on est”)

M

sphère caractérisée par  
x2 + y2 + z2 = constante

Vecteur direction 
(norme sans importance)

x

y

z

φ1s(x, y, z) = e
−

x2 + y2 + z2

a0

Représentation en 3D de l’orbitale 1s

φdir.
1s (x, y, z) = 1
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Représentation usuelle

x

y

z

OO

Espace réel

Point  de la sphère 
(“là où l’on est”)

M

sphère caractérisée par  
x2 + y2 + z2 = constante

Vecteur direction 
(norme sans importance)

φ1s(x, y, z) = e
−

x2 + y2 + z2

a0

x

y

z

O

Représentation en 3D de l’orbitale 1s
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φ1s(x, y, z) = e
−

x2 + y2 + z2

a0 −φ1s(x, y, z) = − e
−

x2 + y2 + z2

a0

Représentation usuelle

x

y

z

O

Représentation usuelle

x

y

z

O

Représentation en 3D de l’orbitale 1s
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Représentation en 3D d’une orbitale s

x

y

z

φ2s(x, y, z) = 2 −
x2 + y2 + z2

a0
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0

Toutes les orbitales  ont cette représentation !s
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Représentation en 3D de l’orbitale 2pz

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0



94

Représentation en 3D de l’orbitale 2pz

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0 =
z

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

φdir.
2pz

(x, y, z) =
z

x2 + y2 + z2
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Représentation en 3D de l’orbitale 2pz

x

y

z

O

Espace réel

Point  de la sphère 
(“là où l’on est”)

M

sphère caractérisée par  
x2 + y2 + z2 = constante

Vecteur direction 
(norme sans importance)

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0 =
z

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

φdir.
2pz

(x, y, z) =
z

x2 + y2 + z2

Représentation de l’orbitale

x

y

z

|z
|

x2
+ y2

+ z2

même vecteur  
direction 
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Représentation de l’orbitale

y

z

x = 0

x

y

z

O

Espace réel

Point  de la sphère 
(“là où l’on est”)

M

sphère caractérisée par  
x2 + y2 + z2 = constante

Vecteur direction 
(norme sans importance)

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0 =
z

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2
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Représentation de l’orbitale

y

z

|z |

y2 + z2

x = 0

x

y

z

O

Espace réel

Point  de la sphère 
(“là où l’on est”)

M

sphère caractérisée par  
x2 + y2 + z2 = constante

Vecteur direction 
(norme sans importance)

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0 =
z

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

y

z
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Représentation de l’orbitale

y

z

|z |

y2 + z2

x = 0

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0 =
z

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

y

z

Equation de la courbe paramétrée obtenue :

z2

y2 + z2
= y2 + z2
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Représentation de l’orbitale

y

z

|z |

y2 + z2

x = 0

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0 =
z

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

y

z

Equation de la courbe paramétrée obtenue :

z2

y2 + z2
= y2 + z2

y2 + z2 = ± z

⇔
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Représentation de l’orbitale

y

z

|z |

y2 + z2

x = 0

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0 =
z

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

y

z

Equation de la courbe paramétrée obtenue :

z2

y2 + z2
= y2 + z2

y2 + z2 = ± z

⇔
⇔

y2 + (z ∓
1
2 )

2

=
1
4



101

Représentation de l’orbitale

x

y

z

z = 0.5

z = 1.0

z = − 0.5

z = − 1.0

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0 =
z

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

y2 + (z−
1
2 )

2

=
1
4
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Représentation de l’orbitale

x

y

z

z = 0.5

z = 1.0

z = − 0.5

z = − 1.0

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0 =
z

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

y2 + (z+
1
2 )

2

=
1
4
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Représentation de l’orbitale

x

y

z

z = 0.5

z = 1.0

z = − 0.5

z = − 1.0

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0 =
z

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

x

y

z

O

Espace réel

sphère caractérisée par  
x2 + y2 + z2 = constante

z

x2 + y2 + z2
= constante

z = constante
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Représentation de l’orbitale

x

y

z

z = 0.5

z = 1.0

z = − 0.5

z = − 1.0

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0 =
z

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

x

y

z

O

Espace réel

sphère caractérisée par  
x2 + y2 + z2 = constante

z

x2 + y2 + z2
= constante

z = constante
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Représentation usuelle

y

zzz

Représentation en 3D de l’orbitale 2pz

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0

x

φ2pz
(x, y, z) ∼ z > 0

φ2pz
(x, y, z) ∼ z < 0
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Représentation usuelle

y

zzz

Représentation en 3D d’une orbitale pz

φ2pz
(x, y, z) = z × e

−
x2 + y2 + z2

2a0

x

Toutes les orbitales  ont cette représentation !pz
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y

z

|y |

y2 + z2

y

z

φ2py
(x, y, z) = y × e

−
x2 + y2 + z2

2a0

=
y

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

Représentation en 3D de l’orbitale 2py

x = 0

z2 + (y∓
1
2 )

2

=
1
4
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y

z

φ2py
(x, y, z) = y × e

−
x2 + y2 + z2

2a0

=
y

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

Représentation en 3D de l’orbitale 2py

Toutes les orbitales  ont cette représentation !py

φ2py
(x, y, z) ∼ y > 0φ2py

(x, y, z) ∼ y < 0
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x

y

|x |

x2 + y2

x

y

φ2px
(x, y, z) = x × e

−
x2 + y2 + z2

2a0

=
x

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

Représentation en 3D de l’orbitale 2px

z = 0

y2 + (x∓
1
2 )

2

=
1
4
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x

y

φ2px
(x, y, z) = x × e

−
x2 + y2 + z2

2a0

=
x

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

Représentation en 3D de l’orbitale 2px
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φ2px
(x, y, z) = x × e

−
x2 + y2 + z2

2a0

=
x

x2 + y2 + z2
× e

−
x2 + y2 + z2

2a0 × x2 + y2 + z2

Représentation en 3D de l’orbitale 2px

zzz

x

y

Toutes les orbitales  ont cette représentation !px
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Résumé : représentation en 3D des orbitales p

zzz

x

y

px
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Résumé : représentation en 3D des orbitales p

zzz

x

y

py
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Résumé : représentation en 3D des orbitales p

zzz

x

y

pz
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Atome hydrogénoïde

x

z

y

r ≡ (x, y, z)

+Ze

−e

v(r) =
−Ze2

4πε0

1
|r |

Noyau au centre 
 du repère

Electron

Attraction 
électron-noyau 

Numéro atomique
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Il nous faut résoudre 

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
Ze2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) = εφ(x, y, z)

Atome hydrogénoïde



117

Il nous faut résoudre 

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
Ze2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) = εφ(x, y, z)

Atome hydrogénoïde

⇔
−

ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
( Ze)

2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φ(x, y, z) = εφ(x, y, z)
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Atome hydrogénoïde

⇔
−

ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
( Ze)

2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× φ(x, y, z) = εφ(x, y, z)

Atome d’hydrogène où la charge électronique 

est modifiée comme suit : e → Ze
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Atome hydrogénoïde

ε1s = −
mee4

2 (4πε0)2 ℏ2
≈ − 13.6 eV

ε = ε (Z) ≡
Z2ε1s

n2
≈

−13.6 Z2

n2
eV

εn,l,m =
ε1s

n2
Atome d’hydrogène

e → Ze
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Atome hydrogénoïde

Atome d’hydrogène

e → Ze

a0(Z) =
a0

Z

a0 =
4πε0ℏ2

mee2

“contraction”



121

Atome hydrogénoïde

∂ε (Z)
∂Z

= −
e2

4πε0
⟨r−1⟩

Théorème d’Hellmann—Feynman

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
Ze2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) = ε(Z)φ(x, y, z)
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Atome hydrogénoïde

1
⟨r−1⟩

= −
e2n2

4πε0

1
2Zε1s

∂ε (Z)
∂Z

= −
e2

4πε0
⟨r−1⟩

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
Ze2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) = ε(Z)φ(x, y, z)
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Atome hydrogénoïde

1
⟨r−1⟩

= −
e2n2

4πε0

1
2Zε1s

=
n2

Z
4πε0ℏ2

mee2

∂ε (Z)
∂Z

= −
e2

4πε0
⟨r−1⟩

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
Ze2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) = ε(Z)φ(x, y, z)

ε1s = −
mee4

2 (4πε0)2 ℏ2
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Atome hydrogénoïde

1
⟨r−1⟩

= −
e2n2

4πε0

1
2Zε1s

=
n2

Z
4πε0ℏ2

mee2
=

n2a0

Z

∂ε (Z)
∂Z

= −
e2

4πε0
⟨r−1⟩

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
Ze2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) = ε(Z)φ(x, y, z)
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Atome hydrogénoïde

1
⟨r−1⟩

=
n2a0

Z

∂ε (Z)
∂Z

= −
e2

4πε0
⟨r−1⟩

[−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) −
Ze2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

× ] φ(x, y, z) = ε(Z)φ(x, y, z)

“distance” électron-noyau
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Approche mono-électronique de l’atome multi-électronique

Il nous faut désormais résoudre 

−
ℏ2

2me ( ∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2 ) + ( −
Ze2

4πε0

1
x2 + y2 + z2

+vee(x, y, z)) × φ(x, y, z) = εφ(x, y, z)

Énergie potentielle décrivant l’interaction de l’électron 
avec les autres électrons
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Table d’énergies orbitalaires atomiques (en eV) 

Liaisons Chimiques 2021/2022 L2 Chimie/Physique Chimie

TD 2 : Diagrammes orbitalaires des systèmes diatomiques

1. Donnez une représentation schématique des orbitales pouvant interagir afin de former des liaisons dans les
molécules diatomiques suivantes : H2, HCl, CO, CuO

2. Le tableau ci-dessous donne les énergies (en eV) des orbitales de valence des atomes des quatre premières
lignes des blos s et p du tableau périodique :

H He
1s -13.6 -24.6

Li Be B C N O F Ne
2s -5.4 -9.3 -14.0 -19.4 -25.6 -32.3 -40.2 -48.5
2p -3.5 -6.0 -8.3 -10.6 -13.2 -15.8 -18.6 -21.6

Na Mg Al Si P S Cl Ar
3s -5.1 -7.6 -11.3 -14.9 -18.8 -20.7 -25.3 -29.2
3p -5.9 -7.7 -10.1 -11.6 -13.7 -15.8

K Ca Ga Ge As Se Br Kr
4s -4.3 -6.1 -12.6 -15.6 -17.6 -20.8 -24.1 -17.5
4p -6.0 -7.6 -9.1 -10.8 -12.5 -14.3

Construisez, à partir des orbitales adéquates, le diagramme d’orbitales moléculaires des molécules suivantes :
H2, NaH, HF, HCl. Pour chaque exemple, d̂ıtes si la liaison est ionique ou covalente.

3. On donne les distances d’équilibre et les énergies de dissociation de molécules diatomiques homonucléaires.
Rappelez les diagrammes orbitalaires donnés en cours pour ces molécules et commentez les données expéri-
mentales à l’aide de ces diagrammes d’orbitales moléculaires.

C2 N2 O2 F2

Distance d’équilibre (en pm) 124 110 121 142

Énergie de dissociation (en kJ mol�1) 585 940 493 155

1
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Table d’énergies orbitalaires atomiques (en eV) 

Liaisons Chimiques 2021/2022 L2 Chimie/Physique Chimie

TD 2 : Diagrammes orbitalaires des systèmes diatomiques

1. Donnez une représentation schématique des orbitales pouvant interagir afin de former des liaisons dans les
molécules diatomiques suivantes : H2, HCl, CO, CuO

2. Le tableau ci-dessous donne les énergies (en eV) des orbitales de valence des atomes des quatre premières
lignes des blos s et p du tableau périodique :

H He
1s -13.6 -24.6

Li Be B C N O F Ne
2s -5.4 -9.3 -14.0 -19.4 -25.6 -32.3 -40.2 -48.5
2p -3.5 -6.0 -8.3 -10.6 -13.2 -15.8 -18.6 -21.6

Na Mg Al Si P S Cl Ar
3s -5.1 -7.6 -11.3 -14.9 -18.8 -20.7 -25.3 -29.2
3p -5.9 -7.7 -10.1 -11.6 -13.7 -15.8

K Ca Ga Ge As Se Br Kr
4s -4.3 -6.1 -12.6 -15.6 -17.6 -20.8 -24.1 -17.5
4p -6.0 -7.6 -9.1 -10.8 -12.5 -14.3

Construisez, à partir des orbitales adéquates, le diagramme d’orbitales moléculaires des molécules suivantes :
H2, NaH, HF, HCl. Pour chaque exemple, d̂ıtes si la liaison est ionique ou covalente.

3. On donne les distances d’équilibre et les énergies de dissociation de molécules diatomiques homonucléaires.
Rappelez les diagrammes orbitalaires donnés en cours pour ces molécules et commentez les données expéri-
mentales à l’aide de ces diagrammes d’orbitales moléculaires.

C2 N2 O2 F2

Distance d’équilibre (en pm) 124 110 121 142

Énergie de dissociation (en kJ mol�1) 585 940 493 155

1
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Table d’énergies orbitalaires atomiques (en eV) 

Liaisons Chimiques 2021/2022 L2 Chimie/Physique Chimie

TD 2 : Diagrammes orbitalaires des systèmes diatomiques

1. Donnez une représentation schématique des orbitales pouvant interagir afin de former des liaisons dans les
molécules diatomiques suivantes : H2, HCl, CO, CuO

2. Le tableau ci-dessous donne les énergies (en eV) des orbitales de valence des atomes des quatre premières
lignes des blos s et p du tableau périodique :

H He
1s -13.6 -24.6

Li Be B C N O F Ne
2s -5.4 -9.3 -14.0 -19.4 -25.6 -32.3 -40.2 -48.5
2p -3.5 -6.0 -8.3 -10.6 -13.2 -15.8 -18.6 -21.6

Na Mg Al Si P S Cl Ar
3s -5.1 -7.6 -11.3 -14.9 -18.8 -20.7 -25.3 -29.2
3p -5.9 -7.7 -10.1 -11.6 -13.7 -15.8

K Ca Ga Ge As Se Br Kr
4s -4.3 -6.1 -12.6 -15.6 -17.6 -20.8 -24.1 -17.5
4p -6.0 -7.6 -9.1 -10.8 -12.5 -14.3

Construisez, à partir des orbitales adéquates, le diagramme d’orbitales moléculaires des molécules suivantes :
H2, NaH, HF, HCl. Pour chaque exemple, d̂ıtes si la liaison est ionique ou covalente.

3. On donne les distances d’équilibre et les énergies de dissociation de molécules diatomiques homonucléaires.
Rappelez les diagrammes orbitalaires donnés en cours pour ces molécules et commentez les données expéri-
mentales à l’aide de ces diagrammes d’orbitales moléculaires.

C2 N2 O2 F2

Distance d’équilibre (en pm) 124 110 121 142

Énergie de dissociation (en kJ mol�1) 585 940 493 155

1

Levée de dégénérescence 
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Table d’énergies orbitalaires atomiques (en eV) 

Liaisons Chimiques 2021/2022 L2 Chimie/Physique Chimie

TD 2 : Diagrammes orbitalaires des systèmes diatomiques

1. Donnez une représentation schématique des orbitales pouvant interagir afin de former des liaisons dans les
molécules diatomiques suivantes : H2, HCl, CO, CuO

2. Le tableau ci-dessous donne les énergies (en eV) des orbitales de valence des atomes des quatre premières
lignes des blos s et p du tableau périodique :

H He
1s -13.6 -24.6

Li Be B C N O F Ne
2s -5.4 -9.3 -14.0 -19.4 -25.6 -32.3 -40.2 -48.5
2p -3.5 -6.0 -8.3 -10.6 -13.2 -15.8 -18.6 -21.6

Na Mg Al Si P S Cl Ar
3s -5.1 -7.6 -11.3 -14.9 -18.8 -20.7 -25.3 -29.2
3p -5.9 -7.7 -10.1 -11.6 -13.7 -15.8

K Ca Ga Ge As Se Br Kr
4s -4.3 -6.1 -12.6 -15.6 -17.6 -20.8 -24.1 -17.5
4p -6.0 -7.6 -9.1 -10.8 -12.5 -14.3

Construisez, à partir des orbitales adéquates, le diagramme d’orbitales moléculaires des molécules suivantes :
H2, NaH, HF, HCl. Pour chaque exemple, d̂ıtes si la liaison est ionique ou covalente.

3. On donne les distances d’équilibre et les énergies de dissociation de molécules diatomiques homonucléaires.
Rappelez les diagrammes orbitalaires donnés en cours pour ces molécules et commentez les données expéri-
mentales à l’aide de ces diagrammes d’orbitales moléculaires.

C2 N2 O2 F2

Distance d’équilibre (en pm) 124 110 121 142

Énergie de dissociation (en kJ mol�1) 585 940 493 155

1

≈ 16 eV

Oxygène
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Table d’énergies orbitalaires atomiques (en eV) 

Liaisons Chimiques 2021/2022 L2 Chimie/Physique Chimie

TD 2 : Diagrammes orbitalaires des systèmes diatomiques

1. Donnez une représentation schématique des orbitales pouvant interagir afin de former des liaisons dans les
molécules diatomiques suivantes : H2, HCl, CO, CuO

2. Le tableau ci-dessous donne les énergies (en eV) des orbitales de valence des atomes des quatre premières
lignes des blos s et p du tableau périodique :

H He
1s -13.6 -24.6

Li Be B C N O F Ne
2s -5.4 -9.3 -14.0 -19.4 -25.6 -32.3 -40.2 -48.5
2p -3.5 -6.0 -8.3 -10.6 -13.2 -15.8 -18.6 -21.6

Na Mg Al Si P S Cl Ar
3s -5.1 -7.6 -11.3 -14.9 -18.8 -20.7 -25.3 -29.2
3p -5.9 -7.7 -10.1 -11.6 -13.7 -15.8

K Ca Ga Ge As Se Br Kr
4s -4.3 -6.1 -12.6 -15.6 -17.6 -20.8 -24.1 -17.5
4p -6.0 -7.6 -9.1 -10.8 -12.5 -14.3

Construisez, à partir des orbitales adéquates, le diagramme d’orbitales moléculaires des molécules suivantes :
H2, NaH, HF, HCl. Pour chaque exemple, d̂ıtes si la liaison est ionique ou covalente.

3. On donne les distances d’équilibre et les énergies de dissociation de molécules diatomiques homonucléaires.
Rappelez les diagrammes orbitalaires donnés en cours pour ces molécules et commentez les données expéri-
mentales à l’aide de ces diagrammes d’orbitales moléculaires.

C2 N2 O2 F2

Distance d’équilibre (en pm) 124 110 121 142

Énergie de dissociation (en kJ mol�1) 585 940 493 155

1

≈ 10 eV

Carbone
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Construction des orbitales moléculaires : 
fragmentation puis perturbation 
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Molécule mono-électronique

x

z

y

r ≡ (x, y, z)

−e
Electron

RA ≡ (xA, yA, zA)

Noyau A 
de numéro atomique ZA

Noyau B 
de numéro atomique ZB

RB ≡ (xB, yB, zB)

Noyau C 
de numéro atomique ZC

RC ≡ (xC, yC, zC)
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−
ℏ2

2me
∇2

r φ(r) + v(r) × φ(r) = εφ(r)

Il nous faut résoudre 

Molécule mono-électronique

v(r) = −
e2

4πε0

noyaux

∑
A

ZA

|r−RA |
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Approche par fragmentation

v(r) → vfrag.(r)

Favorise la localisation 

de l’électron sur un des noyaux

v frag.(r) = −
e2

4πε0

ZA

|r−RA |

Proche du noyau A
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Approche par fragmentation

v(r) → vfrag.(r)

Favorise la localisation 

de l’électron sur un des noyaux

−
ℏ2

2me
∇2

r φi(r) + vfrag.(r) × φi(r) = εiφi(r)

Solutions atomiques  
centrées sur les noyaux
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−
ℏ2

2me
∇2

r φM
i (r) + (vfrag.(r)+v(r) − vfrag.(r)) × φM

i (r) = εM
i φM

i (r)

Solutions moléculaires 

−
ℏ2

2me
∇2

r φi(r) + v frag.(r) × φi(r) = εiφi(r)

Solutions atomiques  
centrées sur les noyaux

Approche par fragmentation
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−
ℏ2

2me
∇2

r φM
i (r) + (vfrag.(r)+v(r) − vfrag.(r)) × φM

i (r) = εM
i φM

i (r)

Solutions moléculaires 

−
ℏ2

2me
∇2

r φi(r) + v frag.(r) × φi(r) = εiφi(r)

Solutions atomiques  
centrées sur les noyaux

Approche par fragmentation

Δv(r) = −
e2

4πε0

noyaux

∑
B≠A

ZB

|r−RB |

Proche du noyau A
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−
ℏ2

2me
∇2

r φM
i (r) + (vfrag.(r)+v(r) − vfrag.(r)) × φM

i (r) = εM
i φM

i (r)

Solutions moléculaires 

−
ℏ2

2me
∇2

r φi(r) + v frag.(r) × φi(r) = εiφi(r)

Solutions atomiques  
centrées sur les noyaux

0 ≥ Δv(r) = −
e2

4πε0

noyaux

∑
B≠A

ZB

|r − RB |

Proche du noyau A

Approche par fragmentation
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−
ℏ2

2me
∇2

r φM
i (r) + (v frag.(r)+Δv(r)) × φM

i (r) = εM
i φM

i (r)

−
ℏ2

2me
∇2

r φi(r) + v frag.(r) × φi(r) = εiφi(r)

Description post-fragmentation basée sur la théorie des perturbations

φM
i (r) ≈ φi(r) + ∑

j≠i

βij

εi − εj
φj(r)
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Description post-fragmentation basée sur la théorie des perturbations

βij = ∫ dr Δv(r) × φi(r)φj(r) ∼ − ∫ dr φi(r)φj(r)

φM
i (r) ≈ φi(r) + ∑

j≠i

βij

εi − εj
φj(r)
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Description post-fragmentation basée sur la théorie des perturbations

βij = ∫ dr Δv(r) × φi(r)φj(r) ∼ − ∫ dr φi(r)φj(r)

φM
i (r) ≈ φi(r) + ∑

j≠i

βij

εi − εj
φj(r)

Orbitales atomiquesOrbitale moléculaire
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−
ℏ2

2me
∇2

r φM
i (r) + (v frag.(r)+Δv(r)) × φM

i (r) = εM
i φM

i (r)

−
ℏ2

2me
∇2

r φi(r) + v frag.(r) × φi(r) = εiφi(r)

Description post-fragmentation basée sur la théorie des perturbations

φM
i (r) ≈ φi(r) + ∑

j≠i

βij

εi − εj
φj(r)

εM
i ≈ εi + ∑

j≠i

β2
ij

εi − εj
Énergie orbitalaire 

 moléculaire
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Diagramme d’énergies orbitaires : 
Interaction entre deux orbitales atomiques  et  φ1(r) φ2(r)

ε2

ε1

εM
1

εM
2

φ1(r)

φ2(r)

φM
1 (r)

φM
2 (r)
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Diagramme d’énergies orbitaires : 
Interaction entre deux orbitales atomiques  et  φ1(r) φ2(r)

ε2

ε1

εM
1 ≈ ε1 +

β2
12

ε1 − ε2

εM
2 ≈ ε2 +

β2
12

ε2 − ε1

β2
12

ε2 − ε1

β2
12

ε2 − ε1

φM
1 (r) ≈ φ1(r) +

β12

ε1 − ε2
φ2(r)

φ2(r)

φ1(r)

φM
2 (r) ≈ φ2(r) −

β12

ε1 − ε2
φ1(r)
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Exercice

Construire les diagrammes d’orbitales moléculaires des molécules diatomiques suivantes : 

HCl, NaH et HF.
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Diagramme d’énergies orbitaires : 
Interaction entre deux orbitales atomiques  et  φ1(r) φ2(r)

ε2

ε1

εM
1 ≈ ε1 +

β2
12

ε1 − ε2

εM
2 ≈ ε2 +

β2
12

ε2 − ε1

β2
12

ε2 − ε1

β2
12

ε2 − ε1

φM
1 (r) ≈ φ1(r) +

β12

ε1 − ε2
φ2(r)

φ2(r)

φ1(r)

φM
2 (r) ≈ φ2(r) −

β12

ε1 − ε2
φ1(r)

Et si 
 ?


(molécules homonucléaires)
ε1 = ε2
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Diagramme d’énergies orbitaires : 
Interaction entre deux orbitales atomiques  et  φ1(r) φ2(r)

ε2

ε1

εM
1 ≈ ε1 +

β2
12

ε1 − ε2

εM
2 ≈ ε2 +

β2
12

ε2 − ε1

β2
12

ε2 − ε1

β2
12

ε2 − ε1

φM
1 (r) ≈ φ1(r) +

β12

ε1 − ε2
φ2(r)

φ2(r)

φ1(r)

φM
2 (r) ≈ φ2(r) −

β12

ε1 − ε2
φ1(r)

Et si 
 ?


(molécules homonucléaires)
ε1 = ε2
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Interaction entre deux orbitales atomiques de même énergie

ε2 = εε1 = ε

ε+β12

φ1(r) φ2(r)

φ1(r) + φ2(r)

ε−β12

Si β12 < 0φ1(r) − φ2(r)
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Interaction entre deux orbitales atomiques de même énergie

ε2 = εε1 = ε

ε−β12

φ1(r) φ2(r)

φ1(r) − φ2(r)

ε+β12

Si β12 > 0φ1(r) + φ2(r)
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Interaction entre deux orbitales atomiques de même énergie

ε2 = εε1 = ε

ε−β12

φ1(r) φ2(r)

φ1(r) − φ2(r)

ε+β12

Si β12 > 0φ1(r) + φ2(r)

Nous démontrerons ce résultat en TD 
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Description post-fragmentation basée sur la théorie des perturbations

φM
i (r) ≈ φi(r) + ∑

j≠i

βij

εi − εj
φj(r)

εM
i ≈ εi + ∑

j≠i

β2
ij

εi − εj

Et si  ?εj = εi
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Description post-fragmentation basée sur la théorie des perturbations

φM
i (r) ≈ φi(r) + ∑

j≠i

βij

εi − εj
φj(r)

εM
i ≈ εi + ∑

j≠i

β2
ij

εi − εj

Il faut élargir les fragments 

(utiliser une diatomique homonucléaire au lieu d’un seul atome par exemple).

Et si  ?εj = εi



154

Description post-fragmentation basée sur la théorie des perturbations

φM
i (r) ≈ φi(r) + ∑

j≠i

βij

εi − εj
φj(r)

εM
i ≈ εi + ∑

j≠i

β2
ij

εi − εj

Et si  ?εj = εi

Les orbitales deviennent alors des orbitales “pré-moléculaires” 
dont on peut ensuite décrire l’interaction en théorie des perturbations.     

{φi(r)}

Il faut élargir les fragments 

(utiliser une diatomique homonucléaire au lieu d’un seul atome par exemple).
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Exercice

1) Construire les diagrammes d’orbitales moléculaires des molécules diatomiques suivantes : 


H , He , O , F , puis C  et N .


2) En déduire les ordres de liaison (bond order en anglais) de ces molécules, 


,


où  ( ) est le nombre d’électrons occupant les orbitales moléculaires liantes 
(anti-liantes). Commenter les valeurs obtenues.


3) Commenter les résultats expérimentaux tabulés ci-dessous à la lumière des questions 
précédentes.


2 2 2 2 2 2

B . O . =
Nliantes

e− − Nanti−liantes
e−

2

Nliantes
e− Nanti−liantes

e−

Liaisons Chimiques L2 Chimie

TD 2 : Diagrammes orbitalaires des systèmes diatomiques

1. Donnez une représentation schématique des orbitales pouvant interagir afin de former des liaisons dans les
molécules diatomiques suivantes : H2, HCl, CO, CuO

2. Le tableau ci-dessous donne les énergies (en eV) des orbitales de valence des atomes des quatre premières
lignes des blos s et p du tableau périodique :

H He
1s -13.6 -24.6

Li Be B C N O F Ne
2s -5.4 -9.3 -14.0 -19.4 -25.6 -32.3 -40.2 -48.5
2p -3.5 -6.0 -8.3 -10.6 -13.2 -15.8 -18.6 -21.6

Na Mg Al Si P S Cl Ar
3s -5.1 -7.6 -11.3 -14.9 -18.8 -20.7 -25.3 -29.2
3p -5.9 -7.7 -10.1 -11.6 -13.7 -15.8

K Ca Ga Ge As Se Br Kr
4s -4.3 -6.1 -12.6 -15.6 -17.6 -20.8 -24.1 -17.5
4p -6.0 -7.6 -9.1 -10.8 -12.5 -14.3

Construisez, à partir des orbitales adéquates, le diagramme d’orbitales moléculaires des molécules suivantes :
H2, NaH, HF, HCl. Pour chaque exemple, d̂ıtes si la liaison est ionique ou covalente.

3. On donne les distances d’équilibre et les énergies de dissociation de molécules diatomiques homonucléaires.
Rappelez les diagrammes orbitalaires donnés en cours pour ces molécules et commentez les données expéri-
mentales à l’aide de ces diagrammes d’orbitales moléculaires.

C2 N2 O2 F2

Distance d’équilibre (en pm) 124 110 121 142

Énergie de dissociation (en kJ mol�1) 585 940 493 155
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