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CT1: Structure e lectronique des atomes 

I- Constitution des atomes : Rappels 
 

1. Quelques définitions 

• Un atome est caractérisé par son numéro atomique Z, ainsi que par son nombre de 

masse A. 

 Z représente………………………………………………………………………….. 

A représente…………………………………………………… 

• Un ion possède le même Z que l’atome neutre mais pas le même nombre d’électrons. Il 

porte une charge positive lors d’un défaut d’électrons, on l’appelle alors un cation. Il 

porte une charge négative lors d’un excès d’électrons, on l’appelle un anion. 

• Un élément chimique représente l’ensemble des atomes ou ions comportant le même 

numéro atomique donc le même symbole. 

• Des isotopes ont le même numéro atomique Z mais diffèrent pas leur nombre de 

neutrons : ils n’ont pas le même nombre de nucléons A=Z+N.  

Exemple : l’hydrogène 1H, le deutérium D ou 2H et le tritium T ou 3H sont isotopes. 

• La masse molaire d’un élément est la moyenne de la masse molaire de ses isotopes 

pondérée par leur abondance naturelle. 

1. Quelques dimensions 

 

 

II- Quantification de l’énergie 
 

L’énergie des électrons au sein des atomes est quantifiée : elle ne peut prendre que des valeurs 

discrètes, discontinues. Ceci peut être mis en évidence expérimentalement par les spectres de raies 

en émission ou en absorption des atomes. 

𝒀𝒁
𝑨  
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Source : http://www.cima.ualg.pt/piloto/UVED_Geochimie/UVED/site/html/1/1-3/1-3-2/1-3-2-2.html 

Source : acces.ens-lyon.fr 

Prenons le cas de l’atome d’hydrogène, atome à 1 seul électron. On observe quatre raies 

d’émission dans le visible : quatre photons de longueur d’onde différentes sont émis : ils 

correspondent chacun à une transition d’un niveau d’énergie donné vers un niveau d’énergie plus 

faible. 

 

 

 

 

Schéma de principe de l’émission 

 

 

 

 

Schéma de principe de l’absorption 

 

 

h = Em – Ep. 

Chaque niveau d’énergie En est quantifié sous la forme En (en eV) = -E0/n2  

E0 est l’énergie d’ionisation de l’atome d’hydrogène et vaut 13,6 eV. 

n est le nombre quantique principal : entier naturel non nul. 

1 eV = 1,6 10-19 J, h = constante de Planck = 6,62.10-34J.s 
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III- Description quantique des atomes 
 

Plusieurs faits expérimentaux ont mis en évidence le caractère ondulatoire de l’électron comme par 

exemple, la diffraction d’un faisceau d’électrons. L’électron est donc à la fois une onde et une 

particule comme l’est le photon.  

Aussi, c’est en utilisant les propriétés ondulatoires de l’électron qu’on arrive à décrire au mieux les 

propriétés des atomes. C’est donc une description basée sur la mécanique quantique qui va nous 

être utile. 

Nous n’en utilisons que quelques résultats….Heureusement !! 

 

Cette mécanique quantique est basée sur une équation fondamentale, appelée équation de 

Schrödinger, qui lie l’énergie E de l’électron à sa fonction d’onde φ c’est-à-dire la fonction 

mathématique associée à cet électron.  

Cette fonction φ  n’a pas de sens réel mais par contre, le carré de cette fonction va permettre de 

déterminer la probabilité de trouver l’électron en chaque point de l’espace. 

Cette équation n’a pu être résolue que pour l’atome d’hydrogène et elle nécessite lors de sa 

résolution l’utilisation de trois paramètres appelés nombres quantiques. En fait, lors de la 

résolution, on établit des couples énergie-fonction d’onde et, à chaque fonction, est associé un 

triplet de nombres quantiques. 

Dans une première approche uniquement énergétique, on va limiter notre étude à cette association :  

1 état quantique = 1 couple « énergie - fonction d’onde » = 1 triplet de nombres quantiques n, l, m » 

 

1- Les trois premiers nombres quantiques : n, l, m 

 

n : nombre quantique principal associé à la quantification de l’énergie, nombre entier non nul.  

Il détermine la notion de couche électronique. 

l : nombre quantique secondaire ou azimutal; 0 ≤ l ≤ n-1  

Sa valeur détermine le type de fonction d’onde (appelée souvent orbitale atomique, OA); il est relié 

à la forme géométrique de la fonction d’onde dans l’espace. Il détermine la notion de sous-couche. 

Valeur de l 0 1 2 3 

Type de fonction d’onde s p d f 
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m : nombre quantique magnétique :  -l ≤ m ≤ +l : nombre entier relatif  

Il est lié à l’orientation dans l’espace de la fonction d’onde.  

Le nombre de valeurs possibles pour m détermine le nombre de fonction d’onde 

dans la sous couche de type l. 

 Des orbitales atomiques appartenant à la même sous-couche (=même valeur de n et 

de l) ont la même énergie à l’état fondamental : elles sont dites dégénérées. 

 

Application : Tableau des différentes fonctions d’onde existantes     

Valeur de n Valeur de l Valeur de m Orbitale atomique 
Nombre d’OA 
dégénérées 

     

2- Diagramme énergétique de l’atome d’hydrogène :  

 

Chaque état possible sera représenté par un trait horizontal ou une « case ». 
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3- Configuration électronique des atomes 

 

3.1- Définition :  

La configuration électronique d’un atome correspond à la répartition de ses électrons dans les 

différents états possibles cad les différentes couches et sous-couches. Elle est directement reliée 

aux propriétés de l’atome. 

L’état de plus basse énergie est l’…………………………… Les autres états sont dits……………… 

 

3.2-Les règles de remplissage 

 

Règle de Klechkowski : Dans un atome poly électronique, l’énergie des orbitales atomiques 

croit en fonction de la valeur de n+l. Pour deux orbitales atomiques ayant la même valeur de n+l, 

alors l’énergie croit en fonction de n. 

 

Calcul de la valeur de n+l pour les différentes OA puis classement énergétique croissant 

OA 
Valeur  

de n 
Valeur  

de l 
Valeur  
de n+l 

Classement  
Énergétique 

1s     

2s     

2p     

3s     

3p     

3d     

4s     

4p     

4d     

4f     

5s     

5p     

5d     

5f     

6s     

6p     

     

6d     

7s     

7p     
 

Hum….un peu complexe tout cela…. 

 

Diagramme énergétique des OA 

des atomes polyélectroniques 
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Pour retrouver simplement cet ordre croissant des niveaux d’énergie, il suffit d’appliquer le 

diagramme de Klechkowski qui classe les différentes OA en fonction de leur valeur de n et de l.  

L’ordre croissant d’énergie est donné par les diagonales de ce tableau dans le sens des n croissants. 

    

    

    

    

    

    

    

    

 

 

Règle N°1 : Principe de l’Aufbau ou d’énergie minimale :  

Dans l’état fondamental c’est-à-dire de plus basse énergie, les électrons sont placés par ordre 

croissant d’énergie dans les différents états possibles. 

 

Règle N°2 : Principe de Pauli : 

Il ne peut jamais exister deux particules dans le même état quantique c’est-à-dire que deux 

électrons d’un même atome ne peuvent avoir le même quadruplet de nombres quantiques. 

 

Et oui, il y a un quatrième nombre quantique pour décrire complètement l’électron : il caractérise 

une propriété magnétique interne appelée « spin ».  

Il y a deux états de spin possibles : spin α  représenté par    et spin β      . 

Corollaire de la règle N°2 : Dans une orbitale atomique, on pourra placer au maximum deux 

électrons avec des spins opposés. 

 

Règle N°3 : Règle de Hund : Dans une sous-couche dégénérée, les électrons sont placés, en 

priorité, avec des spins identiques dans des OA différentes avant de créer des paires d’électrons. 
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Application : Comment placer deux électrons dans une sous-couche triplement dégénérée ? 

 

 

 

 

3.3- Exemples de configurations électroniques : 

 

Z symbole Configuration électronique 
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IV- Configuration électronique et tableau périodique 

1- Description générale du tableau périodique 

 

Le tableau périodique, tel que nous le connaissons aujourd’hui, n’est pas exactement celui 

déterminé par Mendeleïev en 1869 mais il lui ressemble beaucoup. Mendeleïev avait observé qu’en 

rangeant les atomes en fonction de leur masse atomique, on trouvait aussi des similitudes dans 

leurs propriétés. Il a eu aussi le génie de prédire l’existence d’éléments inconnus à cette époque en 

définissant leurs propriétés et un encadrement de leur masse. 

 Dans le TPE actuel, les atomes sont rangés par numéro atomique croissant.  

Il est composé de 7 lignes et de 18 colonnes réparties en blocs de 2, 10 et 6 colonnes.  

Un bloc est séparé du corps du tableau, il comporte 14 colonnes.  

Les éléments appartenant à une même colonne ont des propriétés physico-chimiques très 

proches : ils appartiennent à la même famille chimique. 

On peut citer : 

- Colonne 1 : les métaux alcalins : sodium Na, Lithium Li, potassium K que nous connaissons 

naturellement sous la forme de cations M+. Ils sont tous très réducteurs. 

- Colonne 2 : les métaux alcalino-terreux comme le calcium Ca ou le magnésium que nous 

connaissons sous forme de cations M2+ exemple Ca2+ ion calcium (II). 

- Colonne 17 : les halogènes comme le fluor F, le chlore Cl, le brome Br et l’iode I qui existent 

naturellement sous forme d’anions halogénures A- comme l’ion chlorure Cl-. Ils sont tous très 

oxydants. 

- Colonne 18 : les gaz rares, inertes comme l’hélium 2He, le néon 10Ne, l’argon 18Ar, le krypton 

36Kr, le xénon 54Xe et le radon 86Rn.  

 

2- Tableau périodique, structure électronique des atomes et représentation de Lewis  

 

2.1.  Remplissage du tableau sur feuille annexe  

2.2. Quelques conclusions après le remplissage du tableau :  

 

- Les éléments d’une même colonne ont une couche externe partiellement remplie, de 

structure électronique identique : on l’appellera couche de valence. 

=>Définitions :  

- Les électrons de valence sont donc les électrons appartenant à la dernière couche ou sous-

couche en cours de remplissage : ils sont les électrons responsables de la réactivité 

chimique de cet élément. 
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- Les couches électroniques qui sont totalement remplies correspondent à des couches 

stables, inertes chimiques : leurs électrons sont des électrons de cœur. 

 

 

- Sur une ligne « n » du tableau périodique, le remplissage des OA se fera dans l’ordre : 

ns    (n-2)f   (n-1)d   np .  

Mais attention :  la sous couche (n-2)f n’est remplie qu’à partir de n≥6,  

      la sous-couche (n-1)d n’est remplie qu’à partir de n≥4 

 

On trouve donc comme dernière sous-couche en cours de remplissage, en fonction du Z et 

de la position dans le tableau périodique :  

L1 :  1s 

L2 :  2s                          2p 

L3 :  3s                          3p 

L4 :  4s            3d         4p 

L5 :  5s            4d         5p 

L6 :  6s   4f      5d        6p 

L7 :  7s    5f     6d         7p 

D’où la notion de « bloc » dans le tableau périodique :  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Les éléments appartenant à un même bloc ont pour dernier électron placé, le plus haut en 

énergie, un électron de même type cad un électron s pour le bloc s, un électron p pour le bloc 

p….. : 

- Les colonnes C1 et C2 forment le bloc s car le dernier électron de la configuration 

électronique est de type s. Le numéro de la ligne à laquelle appartient un élément de ce bloc 

correspond au nombre quantique principal de sa couche de valence. 

 

- Les colonnes C3 à C12 forment le bloc d, car le dernier électron de la configuration 

électronique est de type d. Les électrons d sont responsables de la réactivité chimique de ces 

éléments : ce sont donc obligatoirement des électrons de valence de ces éléments. Ces 

éléments du bloc d sont appelés métaux de transition. 
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- Les colonnes C13 à C18 forment le bloc p, car le dernier électron de la configuration 

électronique est de type p. Le numéro de la ligne à laquelle appartient un élément de ce bloc 

correspond au nombre quantique principal de sa couche de valence. 

 

- Le bloc apparaissant uniquement sur les lignes 6 et 7, séparé du corps du tableau principal 

est appelé bloc f car le dernier électron de la configuration électronique est de type f. 

 

- Le remplissage des 4f correspond à la famille des lanthanides ; le remplissage des 5f 

correspond à la famille des actinides. 

 

2.3.  Comment trouver rapidement la configuration électronique de valence d’un élément en 

utilisant le TPE 

 

Etape 1 : On encadre le numéro atomique de l’élément étudié avec ceux des gaz rares : on en 

déduit la ligne du TPE à laquelle il appartient donc le nombre quantique principal le plus 

élevé, utilisé. 

Etape 2 : La configuration électronique du gaz rare précédent, noté GR correspond forcément 

à des électrons de cœur, totalement inutiles pour faire réagir cet atome : ils seront notés [GR].  

Etape 3 : Par différence entre Zétudié et Zgaz rare précédent on trouve le numéro de la colonne à 

laquelle il appartient. 

Etape 4 : les électrons de valence dépendent du bloc auquel appartient l’élément : 

 Cas d’un élément du bloc s ou p :   

 

 

 

Cas d’un élément du bloc d  :   
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V. Représentation de Lewis des atomes et ions :  
 

Définition : Représentation schématique de la configuration électronique de valence. 

 

Définition de la valence : 
 

 

 

 

 

 

Formalisme de Lewis :  

 

Symbole Représentation 

 

Électron seul dans sa case quantique appelé électron célibataire. 
Électron susceptible de s’apparier avec un autre électron d’un autre atome 
donc responsable d’une liaison chimique éventuelle.  
Le nombre d’électrons célibataires de la couche de valence est égal au 
nombre de liaisons chimiques covalentes que pourra faire cet élément aussi 
appelé valence de l’élément. 

 

 

Doublet d’électrons non liant appartenant à la même case quantique, appelé 
aussi doublet libre. 
 Susceptible d’être donné : caractère de base de Lewis 

 

 

case quantique vide : on l’appelle une lacune électronique. 
 Susceptible d’accepter un doublet d’électrons non liant : caractère acide de 
Lewis. 

 

 

Pour les familles chimiques des blocs s et p : 

Puisque au sein d’une même famille chimique (même colonne du TPE), les éléments ont la 

même structure électronique de valence, ils ont donc aussi la même représentation de Lewis. 

 

N° colonne 
Structure électronique 

de valence 

Représentation de 
Lewis pour la famille 

de la colonne i 
 

Valence 
normale 

Acides ou 
bases de 

Lewis 

1 
    

2 
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13 
    

14 
    

15 
    

16 
    

17 
    

18 
    

 

Exemples : Donner le schéma de Lewis de Al, Cl-, N, N+, N-, O, O+, O-. En déduire les 

valences des ions. (13Al, 17Cl, 7N, 8O). 
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