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Quantum Mechanical Model

These atomic orbitals in the

Atomic Orbitals

Within a  These atomic orbitals in the 
sublevels represent the probability of 
where in the space surrounding the 
nucleus the electron in each type of 

principle 
energy level, 

this is 
the order atomic sublevel could be found.the order
they

appear

Let’s look at these how electrons occupy 
these atomic orbitals!



Rules for Writing Electron Configurations:

For each element, we assign electrons to 
the orbitals to give the most stable state of 
the element (i.e. electrons occupy the 

lowest energy possible)

Based on the “Aufbau” Principle (German for “building‐up”):

lowest energy possible)

1. Determine the number of electrons for the element. For a nucleus of +z charge, 
it must be surrounded by z electrons, since elements are neutral charge.

2. There may not be more than 2 electrons in each atomic orbital. In addition, 
the 2 electrons must have opposite spins. This is the Pauli Exclusion Principle. 

Spin up;
Spin down

3. When electrons fill orbitals with the same energy, the order of filling is such that as
many electrons remain unpaired as possible with their spins parallel. This is Hund’s Rule.

4 Wh l fill h bi l h fill h i h d f h l h4. When electrons fill the orbitals, they fill them in the order from the lowest energy to the
higher energy orbitals. This electron configuration gives the lowest energy to the
atom (the most stable state), and it is called the ground state of the atom. 



Quantum Mechanical Model
These atomic orbitals in the sublevels represent the probability of where in the space 
surrounding the nucleus the electron in each type of atomic sublevel could be found.

nucleus at (0,0)

surrounding the nucleus the electron in each type of atomic sublevel could be found.

Each orbital can be filled by 2 electrons. Spin up;
Spin down

Atomic
Orbital

Maximum # of 
electrons

s‐orbital

p‐orbitals

2

6p orbitals

d‐orbitals

6

10

f‐orbitals 14
(there are 7
f orbitals)*Google

Image credit: http://2012books.lardbucket.org/books/beginning‐chemistry/s12‐02‐quantum‐numbers‐for‐electrons.html

f‐orbitals)Google
the shapes



Bohr model / Quantum Mechanics Model of the atom

Energy
Level

# of 
Sublevels

Types of atomic 
orbital

When the orbital
is fully occupied,

2 n2 Max # of 
electrons

Quantum Mechanics Model tells us more …

# of electrons is

n=1 1 s 2 2 (1)2 = 2 electrons
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2 (4)2 = 32 electrons

This is the structure of the atom. Let’s fill this structure with electrons! 



The Energy Level Diagram for an Atom



Electrons fill orbitals from low to high energy

5s 5p 5d 5f
6s 6p 6d 6f
7s 7p 7d 7f    etc …. 

2s 2p
3s 3p 3d 
4s 4p 4d 4f 
5s 5p 5d 5f     

Overlap occurs

1s 
2s 2p 



Write the Ground State Electron Configuration 
for the Elements

H d 1 l
Period 1 elements

Hydrogen: 1 electron

Valence electrons
are bolded. Period 1: n=1

1s orbital

Helium: 2 electrons 1s2

Lithium: 3 electrons 1s2 2s1

1s‐orbital  
completely filled

Period 2 elementsLithium: 3 electrons 1s2 2s1
Beryllium: 4 electrons 1s2 2s2
B 5 l t 2 2 1

2s‐orbital  
completely filled

Boron: 5 electrons 1s2 2s2 2p1
Carbon: 6 electrons 1s2 2s2 2p2



Nitrogen: 7 electrons 1s2 2s2 2p3

Write the Ground State Electron Configuration 
for the Elements
Nitrogen: 7 electrons 1s2 2s2 2p3
Oxygen: 8 electrons 1s2 2s2 2p4
Fluorine: 9 electrons 1 2 2 2 2 5

Period 2: n=2 
Fluorine: 9 electrons 1s2 2s2 2p5
Neon: 10 electrons 1s2 2s2 2p6
Sodium: 11 electrons 1 2 2 2 2 6 3 1

2p‐orbitals 
completely filled

Period 3 elementsSodium: 11 electrons 1s2 2s2 2p6 3s1
Magnesium: 12 electrons 1s2 2s2 2p6 3s2
Aluminum: 13 electrons 1s2 2s2 2p6 3s2 3p1

Period 3 elements

3s‐orbital  
completely filled

Aluminum: 13 electrons 1s2 2s2 2p6 3s2 3p1
Silicon: 14 electrons 1s2 2s2 2p6 3s2 3p2
Phosphorus: 15 electrons 1 2 2 2 2 6 3 2 3 3Phosphorus: 15 electrons 1s2 2s2 2p6 3s2 3p3
Sulfur: 16 electrons 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4
Chlorine: 17 electrons 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5 Period 3: n=3Chlorine: 17 electrons 1s 2s 2p 3s 3p
Argon: 18 electrons 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6

Period 3: n=3 
3p‐orbitals

completely filled



H: 1s1
Li: 1s22s1
Na: 1s22s22p63s1

C: 1s22s22p2
Si: 1s22s22p63s23p2
Ge: 1s22s22p6.......4p2

p

Ne: 1s22s22p6
Ar: 1s22s22p63s23p6
Kr: 1s22s22p6.........4p6Kr: 1s 2s 2p .........4p





Write the Ground State Electron Configuration for the following elements:

Element # of e‐ End with: Write the Electron Configuration

Iron, Fe

Bromine, Br

Barium Ba 56

26

35

3d6

4p6

6s2 1s2 2s2 2p6 3s2 3p64s23d104p65s24d105p66s2
1s2 2s2 2p6 3s2 3p64s23d104p6

1s2 2s2 2p6 3s2 3p64s23d6

Barium, Ba

Titanium, Ti

Rubidium, Rb

56
22 

37

6s

3d2

5s1 1s2 2s2 2p6 3s2 3p64s23d104p65s1

1s2 2s2 2p6 3s2 3p64s23d2
1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s

Lead, Pb 82 6p2 1s2 2s2 2p6 3s2 3p64s23d104p65s24d105p66s24f145d106p2

The sum of the superscripts = # of electrons


