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INTRODUCTION À LA CHIMIE 
 
 
Qu’entend-on par « chimie » ?  
 
C’est une science de la cons%tu%on des divers corps, de leur transforma%on et de leurs 
propriétés. 
 
Ce;e formule rela=vement simple décrit bien l’ensemble de la chimie, puisqu’on à la no=on 
de :  
 

- Cons%tu%on des éléments 
- Leur transforma%on : leur réac=vité chimique 
- Leurs propriétés : ce qui va leur conférer leurs caractéris=ques, que ce soit à l’échelle 

atomique ou moléculaire. 
 
 

 
 
 
En chimie, l’échelle de travail est rela=vement pe=te en termes de distance puisque l’on va 
s’intéresser à :  
 

- L’atome : nous sommes de l’ordre de l’Angstrom 
- La molécule : on en trouve des plus ou moins grosses, de l’ordre du nanomètre, 

généralement que l’on considère inférieure à la dizaine du nanomètre. 
- Et de + en +, la chimie s’aventure dans le monde des protéines plutôt un domaine 

réservé à la biologie et la biochimie. 
 
La chimie est une discipline très vaste qui se subdivise en différents champs allant de la 
chimie théorique (presque des mathéma=ques et de la physique) à la biochimie, qui est 
vraiment à l’interface avec la biologie. 
 
C’est ainsi une science qui est en interac=on et qui vit avec les autres disciplines. 
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Vous avez également tous les développements plus ou moins récents que l’on observe avec 
la police scien*fique. 
Un autre champ qui se développe énormément : la compréhension et l’interac=on au sein 
d’écosystèmes complexes comme l’environnement. 
 
L’écologie : ensemble d’interac=ons de molécules dans un système complexe, là il faut 
comprendre le rôle et l’interac=on de ces molécules. 
 
  Il faut comprendre et pouvoir créer 
 
Mais créer des molécules en chimie organique ça concerne aussi des polymères, 
l’électronique, les nouveaux composants de nos téléphones, ils sont tous dérivés de chimie 
organique. 
Enfin, de façon plus légère, vous avez tout ce qui concerne les parfums et cosmé=ques, le 
chimiste est de nouveau très présent, que ce soit à l’étape d’élabora%on ou de formula%on. 
Puisque la formula=on, que ce soit principalement en cosmé=que, est faite par des 
chimistes, alors que les médicaments c’est souvent fait par des pharmaciens (qui devraient 
d’ailleurs avoir une forma=on en chimie). 
 
Si l’on regarde un peu les molécules organiques du quo=dien, vous verrez que l’on en 
rencontre un peu partout, et que certaines se retrouvent et sont systéma=quement étudiées 
au quo=dien. 
 
Quelques exemples : 
 

 
 

 
 
Si l’on regarde également une protéine dans son ensemble, vous avez des structures, comme 
la structure tridimensionnelle, une grosse molécule avec des feuillets, des hélices, etc. 
 
Cependant, ce;e structure tridimensionnelle n’est possible que par l’agencement de 
molécules (= les séquences pep=diques). Ces séquences pep=diques sont elles-mêmes 
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composées d’acides aminés, donc un ensemble de pe=tes molécules qui vont s’assembler 
pour former une longue séquence pep=dique qui vont se structurer dans l’espace. 
 

 
 
Ce;e structura=on tridimensionnelle des molécules est un élément essen=el pour former 
des molécules très complexes. 
 
                Mais à la base, il faut les comprendre puis étudier leurs mécanismes pour pouvoir           
envisager des modifica=ons, on a cet ensemble de pe=tes molécules qui composent la 
séquence pep=dique. 
 
 
 

 
 
 
  Au final, que sont les chromosomes ? 
 
C’est tout simplement un assemblage, un « enroulement » d’ADN (l’ADN lui-même composé 
de seulement 4 bases nucléiques). 
 
Ainsi avec seulement 4 « pe=ts blocs » (= les bases), qui sont des molécules très simples on 
arrive à créer des génomes contenant des quan=tés d’informa=ons incroyables ! 

C’est la même chose avec l’informa=on 
géné=que.  
 
           Où se stocke l’informa=on 
géné=que ? 
 
Les données qui peuvent être stockées dans 
les chromosomes sont des données en 
quan=té extraordinaire ! 
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I. L’ATOME : 
 
 
LA STRUCTURE DE L’ATOME : 
 
Avant tout, il est important de comprendre la base. Qu’est-ce que la base ? 
 
La base c’est la structure et la géométrie des atomes qui vont cons=tuer les molécules. 
 
Ensuite, il faut comprendre comment sont formées les molécules, comment elles 
s’organisent et se représentent dans l’espace. C’est ce que nous verrons donc dans un 
premier temps. 
 
 

 
 
 
Ce qui est vraiment important de se rappeler dans un atome : la masse de l’atome se trouve 
principalement dans le noyau. En effet les électrons sont 1800 fois plus légers que les 
protons et les neutrons. 
 

- Les électrons sont chargés néga=vement (-). 
- Les protons sont chargés posi=vement (+). 
- Les neutrons sont neutres. 

 
            Il y aura alors un système d’interac%on entre des forces posi=ves et néga=ves qui vont 
s’aarer et se repousser pour générer l’atome, ce;e représenta=on autour duquel gravitent 
les électrons. 
 
Parfois, vous pourrez trouver dans certains ouvrages : 
 

- Les grammes qui ne sont pas adaptés à la mesure de l’atome 
- L’unité de masse atomique u qui correspond à 1/12e de la masse de l’atome de 

carbone+++. Ce;e dernière unité permet de décrire de façon plus simple la masse 
des atomes, on s’en sert d’ailleurs parfois pour certaines molécules.  

On u=lise u ou le Dalton, c’est la même chose. 

A l’origine des 
molécules, il y a un 
assemblage d’atomes. 
 
Un atome se compose 
d’électrons qui vont 
graviter autour du 
noyau. 
 
Le noyau quant à lui est 
composé de protons et 
de neutrons. 
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Les éléments atomiques sont représentés dans le tableau périodique. 
 
Chaque élément se compose de 2 chiffres :  
 

 
 
Les deux chiffres vont représenter les symboles A et Z, ainsi nous allons avoir : 
 

- Le nombre de masse A ou de nucléons : approxima=on de la masse, celle-ci est 
majoritairement dans le noyau, si on connait le nombre de protons + neutrons. On 
ob=ent quasiment la masse de l’élément. 

 
- Le numéro atomique Z : représente uniquement le nombre de protons. Nous n’avons 

pas obligatoirement le même nombre de protons et de neutrons. Ce numéro 
atomique est également le symbole qui permet la classifica=on des éléments dans le 
tableau périodique. 
 

Pour obtenir le nombre de neutrons, on effectue une soustrac=on : le nombre de masse A 
moins le numéro atomique Z. 
 
Enfin, la charge du noyau va être exprimée en fonc=on du numéro atomique x la charge des 
protons. 
 
 
 

De plus, les éléments peuvent présenter des isotopes :   
 
Un isotope : un atome avec le même numéro atomique Z, mais des nombres de masse A 
différents. Généralement, cela signifiera qu’on a un nombre de neutrons différent. 
 
On va ainsi voir plusieurs exemples pour comprendre ce principe. 
 
Exemple I. l’Hydrogène et ses isotopes 

 

  

L’Hydrogène, le premier élément du tableau périodique 
comme son classement possède 1 proton et 1 électron. 
Il possède 2 isotopes : 
 

- Le deutérium : même Z, mais A change (=2), il y a 
1 proton + 1 neutron = élément plus lourd que 
l’hydrogène qui compose l’eau lourde (u=lisée 
dans les centrales nucléaires. 

- Le tri%um : sert à certaines applica=ons en 
médecine, une durée de vie bcp plus courte que la 
plupart des éléments. 
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On a principalement de l’hydrogène dans la nature, cependant on retrouve en grande 
quan=té le deutérium, tandis que le tri=um est sous forme de traces, mais nous pouvons le 
fabriquer. 
 
  Exemple II. Le carbone et ses isotopes  
 

 
  

Parmi les éléments naturels, on retrouve en 
abondance le carbone 12 (98%), là on aurait 6 
protons. 
 
Il possède ainsi une grande abondance naturelle, 
on a aussi une égalité de protons et de neutrons 
pour le carbone 12. 
 

On peut cependant dans les 2% restant trouver du carbone 13 en pe=te quan=té, c’est la même 
règle que l’Hydrogène : on a toujours le même numéro atomique Z et c’est A qui change. 
 
Enfin, on peut avoir du Carbone 14, il possède 2 neutrons de plus que le Carbone 12 élémentaire, 
c’est un élément radioac%f car il émet des par=cules radioac=ves et est peu présent dans la nature 
même de façon très faible, vous avez 1 C^14 pour 1 trillion de C^12. 
 
Le Carbone 14 sert ainsi à la data=on des éléments. 
 
 
 
CARACTÉRISATION DE L’ATOME : 
 
Tout d’abord nous allons définir le nombre d’Avogadro qui est une constante importante pour les 
atomes. 
 
Nombre d’Avogadro : nombre ou la quan=té d’atomes de carbone dans 12g de Carbone 12. 
 
Ce nombre est égale à : 6,022x10^23 
 
 

 

On constate sur la balance que 12,0g de Carbone 12 
correspond à 6,022x10^23 atomes de Carbone 12. 
 
Le nb d’Avogadro est ainsi une constante qui ne possède 
pas d’unité. De ce nombre, on en a =ré la mole (= quan=té 
de ma=ère qui con=ent 6,022x10^23 en=tés élémentaires) 
(Atomes, ions, ou bien molécules). 
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La masse molaire atomique M d’un atome qui s’exprime en g/mol est à quelques excep=ons 
près, le nombre de masse A. 
 
C’est une approxima%on qui va correspondre à l’isotope de l’atome le plus présent dans la 
nature. C’est-à-dire si on pèse 1 mole de carbone et une mole d’hydrogène, on va avoir un 
mélange de leurs 3 isotopes correspondant. 
 
Il se trouve que pour ces 2 atomes, l’isotope 1 de l’hydrogène et 12 du carbone sont en 
quan=té suffisante pour ne pas fausser les sta=s=ques des autres isotopes. Il n’y aura ainsi 
pas de problème à dire que cela correspond à 12g par mole. Si on est plus précis on peut dire 
12,0g/mol. 
 
Cependant certains atomes comme le chlore (Cl) vont présenter 2 isotopes dans des rapports 
assez dis=ngués. 
 
Prenons l’exemple du chlore 35 et 37 : 
 
Le Cl35 est présent à 75% et le Cl37 à 25% 
 
Donc dans cet exemple, l’ordre ne sera plus de 0,01% ou du 1%. Les masses que l’on a ne 
sont plus de 35g/mol, on devra prendre en considéra=on leur rapport ce qui donne une 
masse moyenne égale à 35,5g/mol. 
 
C’est ainsi la masse molaire atomique que l’on u=lise pour le Chlore. 
 
La masse molaire moléculaire = somme des masses molaires de chaque atome de la 
molécule. 
 
Prenons l’exemple de l’éthanol de formule brute : C2H5OH. La masse de cePe molécule est 
donc la somme des masses atomiques, on ob%ent :  
 
M(C2H5OH) = 2*M(C) + 6*M(H) + 1*M(O) 
M(C2H5OH) = 2*12 + 6*1 + 1*16 
M(C2H5OH) = 46g/mol 
 
Ainsi dans une mole d’éthanol, il y a 46g d’éthanol. 
 
 
STRUCTURE DE L’ATOME (SUITE) : 
 
 
 
La structure d’un atome est composée d’un noyau contenant les protons et les neutrons, 
autour duquel gravitent les électrons ayant une masse plus faible. Ce;e structure peut être 
représenté selon un modèle appelé :  
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Le modèle de Bohr 

On retrouve les électrons avec une orbite circulaire autour du 
noyau de l’atome. 
 
Si on choisit un modèle simple comme l’atome d’Hydrogène 
possédant un proton autour duquel on rajoute un électron qui 
gravite sur une orbite (comme la Terre autour du Soleil) et ces 
orbites ont un rayon = 0,53*n^2 A°. 
 
(n : numéro de l’orbite, le nombre quan=que principal / A° : l’unité 
de l’Angström). 
Avec n étant un en=er naturel (ex : 1,2,3…) 

 
 
 
Le n représentera le nombre quan%que principal : il indique la couche électronique dans laquelle 
l’électron se situe, c’est-à-dire la distance moyenne entre l’électron et le noyau de l’atome. 
 
Dans notre exemple de l’hydrogène, l’électron qui gravite va naturellement graviter sur l’orbite n=1 qui 
est la couche la plus proche du noyau avec la plus basse énergie. Les électrons doivent d’abord occuper 
les niveaux d’énergie les plus bas, c’est-à-dire les plus proche du noyau, avant de pouvoir remplir les 
niveaux d'énergie plus élevés. 
 
L’électron pourra selon son état énergé=que graviter également sur l’orbite n=2, n=3, n=4, etc. 
 
Donc l’énergie de l’électron va être bien définie, car l’électron ne sera pas diffus sur une distance, il se 
trouve précisément à une place bien par=culière, ainsi, l’énergie de l’électron va dépendre de l’orbite 
dans lequel il se trouve. 
 
Comme l’énergie dépend de l’orbite, elle ne peut prendre que des valeurs bien précises, c’est le 
quantum d’énergie, chaque électron aura un quantum bien spécifique. Ces concepts sont 
fondamentaux pour comprendre la structure électronique des atomes. 
 

 

L’énergie de l’électron au niveau n (l’orbite) En est définie par l’énergie 
de l’électron à l’état fondamental, (au niveau n=1) divisé par le 
nombre quan=que principal qui peut prendre des valeurs en=ères 
(n^2). 
 
E1 possède une énergie : E1 = -13,6eV qui correspond à l’énergie 
d’ionisa=on de l’état fondamental de l’électron dans l’atome 
d’hydrogène, selon le modèle atomique de Bohr. 
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Il y a différent état énergé=que pour un électron dans un atome qui sont liés à ses niveaux 
d’énergie quan=fiés, nous avons ainsi : 
 

- État fondamental : C’est l’état énergé=que le plus bas qu’un électron peut avoir au 
sein d’un atome. Dans le modèle de Bohr pour l’atome d’hydrogène, l’énergie 
fondamental est de -13,6eV. C’est donc le niveau le plus stable. 

 
- État excité (n>1) : cela correspond aux niveaux d’énergie plus élevés. Ils ont 

cependant temporaires, car l’électron a une tendance à vouloir retourner à l’état 
fondamental car celui-ci est le plus stable.  
     Donc pour passer aux états excités, il faut fournir de l’énergie au système, à 
l’atome, l’électron passe dans des orbites supérieures. 
 
 

 
 

  

À chaque fois, lorsque l’on passe de l’état fondamental à 
un état excité, il faut apporter de l’énergie. Ce;e 
énergie est sous forme thermique, d’onde lumineuse. 
 
L’électron va ainsi absorber ce;e énergie fournie par le 
système et pouvoir passer sur un autre niveau ou orbite. 
 
 

Lorsque l’électron retombera à son état le plus stable, c’est-à-dire l’état fondamental. Il va dégager de 
l’énergie qui sera émise sous forme de rayonnement (longueur d’onde). On a donc une longueur 
d’onde bien précise qui correspondra à la différence d’énergie entre le niveau excité et le niveau 
fondamental. 
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Le ΔE donnée dans la formule ci-dessus représente le changement d’énergie associé à la 
transition quantique. Cette formule est souvent utilisée pour déterminer l’énergie des 
photons émis ou absorbés lors des transitions électroniques dans les atomes ou les 
molécules. 

Lorsqu’un électron dans un atome passe d’un niveau énergétique à un autre, il peut soit 
émettre ou absorber un photon dont l’énergie sera inversement proportionnelle à la 
longueur d’onde du photon. 

 Ainsi, le passage vers les états dits excités aura pleins de conséquences en termes d’atomes 
et de molécules, puisqu’on va pouvoir poten=ellement éme;re de la lumière, et aussi en 
termes d’interac=on et de réac=vité dans des systèmes complexes. 
 
Si l’on regarde l’atome d’hydrogène, on ne peut pas effectuer toutes les étapes possibles, il y 
a des limites physiques, et on risque d’arracher l’atome de l’électron. 
 
Dans le cas de l’hydrogène, on pourra observer 3 séries de raies différentes puisqu’il va 
retourner systéma=quement dans l’état fondamental depuis les autres niveaux d’énergie. 
 
 

Lorsqu’un électron est excité, il va y avoir de mul=ples possibilités pour lui, il peut retourner d’un seul 
coup à l’état fondamental. Mais, on peut envisager qu’il passe avant par le niveau 3 avec émission d’une 
certaine longueur d’onde. Puis à par=r de ce niveau 3, il peut rejoindre le niveau 1 ou le niveau 2 avec de 
nouveau une émission. 
 

 

Une série spectrale est un donc un 
ensemble de raies spectrales 
caractéris=ques qui apparaissent dans le 
spectre d’émission ou d’absorp=on d’un 
atome ou d’une molécule.  
 
Chaque série spectrale est associée à des 
transi=ons électroniques spécifiques entre 
les niveaux d’énergie quan=fiés du système. 
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Il faudra ainsi fournir une énergie supérieure à l’état fondamental pour l’atome d’hydrogène 
qui est de (-13,6eV) pour arracher complétement l’électron des orbites de l’atome. Cet 
atome sera dit « ionisé » car il aura perdu un électron 
 

Il devient : H+	 

  

- Le modèle de Bohr vu précédemment est un modèle assez simple, on a un noyau avec des 
électrons qui gravitent autour de celui-ci. Cependant, ce modèle présente tout de même des 
limites. En effet, lorsque les théories physiques se sont affinées, ont évoluées, on a eu au début 
du 20e siècle Einstein qui va associer le photon à l’onde lumineuse. 

Il va donc connecter une nature corpusculaire (le photon est un corps) à un élément ondulatoire (la 
lumière est une onde). 
 
Donc en 1924, il faut tenir compte des évolu=ons de la physique, Louis de Broglie va étendre ce 
principe aux par=cules chimiques (en par=culier les électrons etc…). Il va alors indiquer que « toute 
par%cule en mouvement est associée à une onde » +++ 
 
                  À chaque électron qui gravite autour du noyau, une onde lui est associée. 
 

 

Cependant, ce;e dualité qu’associe une onde et un corpuscule N’est absolument PAS compa=ble 
avec la mécanique classique où les objets sont décrits comme des par=cules ayant des propriétés 
corpusculaires bien définies telles que la posi=on et la vitesse. 
 
En revanche l’associa=on onde-corpuscule représente la mécanique quan=que où les par=cules 
subatomiques, comme les électrons, les photons ou les atomes présentent des comportement à la 
fois ondulatoire et corpusculaire.  
Les propriétés des par=cules, telles que leur posi=on, leur vitesse ou leur spin, sont décrites par 
des fonc=ons d’onde.  
 
Cela signifie que dans la mécanique quan=que, les par=cules ne sont pas toujours localisées dans 
un état bien défini. 
 
Là on se rend bien compte que le modèle, très simple de Bohr Ne représente pas la réalité que l’on 
observe : 
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Pour connecter et ra=onaliser les différents aspects, on a Heisenberg qui va introduire le 
principe d’incer%tude qui signifie que l’on Ne peut PAS connaître simultanément et avec 
cer%tude à la fois la vitesse et la posi%on d’un électron dans l’espace +++ 
 
 

  

On a à la fois, une incer%tude sur la posi%on et une incer%tude sur la vitesse qui est représenté par le 
rapport h/2π. La mécanique quan=que va me;re en rela=on ce concept d’incer=tude d’Heisenberg 
avec la dualité onde-corpuscule, et ainsi dire qu’on NE peut Pas localiser précisément l’électron. 
 
On peut cependant définir une probabilité de présence de l’électron dans une zone déterminée +++ 
 
Ce;e probabilité de présence de l’électron est donc liée à la densité de probabilité d’y trouver 
l’électron. Les régions de l’espace où la densité de probabilité est élevée sont plus suscep=bles de 
contenir l’électron et inversement. 
 
Schrödinger va reprendre la théorie de Louis De Broglie, en l’adaptant avec le principe d’incer=tude et 
associer toute par=cule à un mouvement d’une fonc=on d’onde. Il va relier les par%cules en 
mouvement à une fonc%on d’onde. 
 
L’équa=on postulée par Schrödinger va être de relier l’énergie d’un système à ses propriétés 
ondulatoires. On dépasse le modèle purement classique de Bohr (orbite définie avec une posi=on 
bien précise), on reconnecte la dualité onde-corpuscule grâce au principe d’incer%tude, on exprime 
alors une probabilité de présence de l’électron, et on connecte dont la par=cule à un mouvement 
d’une fonc=on d’onde.  
 
Ainsi les solu=ons de ce;e équa=on sont des fonc=ons d’onde qui décrivent le comportement 
ondulatoire des par=cules et leur nature probabiliste. 
 
 
Ce modèle ondulatoire de Schrödinger perme;ra de développer « la no%on d’orbitale ». 
 
Une orbitale atomique est une région de l’espace où la probabilité de trouver un électron est 
maximale. 
 
La mécanique ondulatoire, contrairement à la mécanique classique va définir l’électron avec à la fois :  
 

- Son énergie 
- Sa probabilité de présence dans l’espace 
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Les par=cules seront associées à des fonc%ons d’ondes ψ qui dépendent à la fois des 
coordonnées x, y et z (dans un repère). 
 
 

 

Ψ n’a pas de significa%on physique, c’est une fonc=on qui décrit l’onde. 
Pour pouvoir introduire une significa=on physique, on va travailler avec Ψ² = densité de probabilité de 
présence de l’électron dans un volume donnée. Cela indique que la par=cule peut être présente dans 
plusieurs endroits simultanément avec des probabilités différentes. 
 
Ce;e no=on a permis de développer « les orbitales atomiques » qui représente le volume à l’intérieur 
duquel il y a 95% de chance de trouver l’électron. 
 
Puisque c’est un volume, celui-ci sera associé à une fonc=on d’onde. 
Pour résoudre l’équa=on de Schrödinger nous devons introduire 3 nombres quan=ques : 
 
 

 

- Nombre quan%que principal n : définit la couche et le volume de l’orbitale moléculaire. Chaque 
couche n est associée à une énergie. Cela indique le niveau d’énergie quan=fié de l’orbite. Les 
valeurs de n sont des nombres en=ers posi=fs. + la valeur de n est élevée + l’orbite est éloignée 
du noyau = + l’énergie de l’électron est élevée. 

 
- Nombre quan%que l : définit la sous-couche de l’orbitale + la forme de l’orbitale atomique. Le 

nombre quan=que secondaire sera toujours inférieure au nombre quan=que principal n. 
 

- Nombre quan%que magné%que m : cela indique l’orienta=on spa=ale spécifique de l’orbite 
autour du noyau suivant l’axe x,y ou des z (en 3D). il est nécessaire à la résolu=on de l’équa=on 
de Schrödinger. Le nb m détermine le nombre d’OA dans une sous couche donnée. 
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On a donc vu que la résolu=on de l’équa=on de Schrödinger perme;ait de résoudre ce;e 
dualité onde-corpuscule puisqu’elle associait à un électron un volume, une zone de 
probabilité de présence. 
 
                CePe probabilité de présence se traduit physique par des orbitales atomiques +++ 
 
Orbitale atomique : C’est le volume dans l’espace qui définit la zone de présence des 
électrons.  
 
La forme de l’orbitale atomique va dépendre du nombre quan=que secondaire donc de la 
valeur de l tandis que le nombre quan=que magné=que m va donner le nombre d’orbitales 
de même forme. L’orbitale sera normée suivant un système orthonormé, la forme et la 
direc=on des orbitales va perme;re de minimiser les répulsions des électrons de même 
énergie.  
C’est important, cela permet de posi=onner les électrons pour minimiser leurs interac=ons 
(puisque les électrons sont 2 par=cules de mêmes charges qui vont se repousser). 
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(n supérieur ou égal à 3) 

  

On a les 3 nombres quan=ques n, l et m, et il y a en a un dernier qui est inscris dans un des tableaux 
plus au-dessus qui permet de caractériser les répulsions : le nombre magné%que de spin s. 
 
Il se ne sert pas dans la résolu=on de l’équa=on de Schrödinger, mais va être 1 élément supplémentaire 
A caractériser l’électron. En effet, l’électron est animé d’un mouvement de rota=on atour de lui-même. 
On lui associe un nombre magné=que de spin s pouvant prendre uniquement 2 valeurs : +1/2 et -1/2. 
 
 
Ainsi, un électron va être caractérisé par 4 nombres quan=ques : 
 

- Le nombre quan=que principal n 
- Le nombre quan=que secondaire l  
- Le nombre magné=que m 
- Le nombre de spin s 

 
(En u=lisant ces nombres quan=ques, on pourra mieux comprendre l’électron ainsi que son énergie, sa 
forme orbitale, son orienta=on et son spin. Ils ont un rôle essen=el pour comprendre la structure 
électronique des atomes). 
 
 



Kilianémie 

 
Le tutorat est gratuit, toute reproduction ou vente est interdite 

 
Dès qu’on passe à des atomes poly-électronique, c’est-à-dire avec plusieurs électrons, ce qui 
va être le cas pour la totalité des éléments du tableau périodique sauf l’hydrogène. Ça se 
compliquera d’avantage car il y aura des interac%ons entre les électrons. Cependant, il n’y a 
plus de solu%on stricte de l’équa=on de Schrödinger comme vu précédemment, on va 
u=liser des approxima%ons, mais toujours avec la même équa=on. 
 
Mais le principal point c’est que : 
 

- On va considérer que les électrons sont indépendants 
- On va considérer que les orbitales atomiques s’adaptent pour les autres atomes, 

elles doivent avoir la même forme principalement que pour l’atome d’hydrogène 
- On va enfin introduire les règles pour remplir les électrons dans les couches 

électroniques. 
 
Les règles de bases pour remplir des couches électroniques sont celles de :  
 

- Pauli 
- Hund 
- Klechkowski 

 
On étudiera ces règles dans la deuxième par=e. 
 
 

II. ORGANISATION DES ÉLECTRONS DANS L’ATOME : 
 
LES DIFFÉRENTES RÈGLES : 
 

 
 
 
 
 
 

PRINCIPE 
D’EXCLUSION DE 

PAULI 
 

 
 

« Dans un atome, 2 électrons ne peuvent jamais avoir les 4 mêmes nb 
quan%ques » 

 
 
Cela signifie que n,l,m peuvent être pareils, mais s sera forcément #, on ne 
peut pas avoir n, l, m et s iden=ques. 
 
 
 
On doit alors tjrs avoir des combinaisons qui soient #. 
Si on représente les orbitales (pour simplifier on ne représentera jamais les 
orbitales atomiques qui ont des formes complexes dès que l’on passe à 
l’orbitale p), on u=lise les « cases quan%ques ». 
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Une case quan=que représente une orbitale atomique vide. Dans une 
orbitale, on va pouvoir placer au maximum 2 électrons.  
 
Car nous aurons la capacité de placer seulement 2 par=cules avec des 
nombres quan=ques différents (ils vont donc différer au niveau du spin 
s). 

Si on met un électron avec un spin posi=f (C’est donc un électron 
célibataire), puis le second électron va arriver avec un spin néga=f (-
1/2), on a alors les deux électrons appariés dans une case quan=que, 
avec des spins an%parallèles +++ 
 
Les nb de spin sont différents, les électrons sont an=parallèles. C’est 
pour cela que l’on fait des flèches en sens inverse dans les cases 
quan=ques. 
 
Ça nous permet de pouvoir avoir le nombre d’électron maximal par 
couche N = 2n^2. (N : le nb d’électrons maximum) 

 

- La couche 1, on peut avoir 
2 maximum (2*1^2=2) 

- La couche 2 : on peut avoir 
8 (2*2^2=8) 

Ainsi, cePe premiere règle, nous dit qu’on peut ranger les 
électrons dans les cases quan%ques à nb de 2 avec des spins 
différents. 
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LA RÈGLE DE 
HUND 

 
« Dans une sous-couche, le niveau minimum d’énergie est aPeint lorsque 

le remplissage d’électrons se faire avec une valeur maximale de spin. » 
 
 Cela signifie que dans un premier temps, on va me;re tous les électrons 
séparés dans chaque case quan=que. 
 
Pour une sous-couche donnée, les électrons occupent le nombre maximum 
d’orbitales atomiques de même énergie (le nombre de cases quan=ques 
pour une même sous-couche) et ont des spins de mêmes valeurs s’ils ne 
sont pas appariés.  
 
Très concrètement, les électrons se placent à raison de 1 par case 
quan%que avant de s’apparier en doublets +++++  
 
Première étape : on remplit d’abord la 2s

 

 
 

2e étape : pour la 2p, s’il nous reste 3 électrons à placer. On ne va pas 
remplir une case avec 2 électrons puis, dans la case suivante me;re le 
dernier électron restant (laissant alors une case vide avec une 
complétement remplie, et une à moi=é remplie).

 
Il faudra d’abord placer un électron dans chacune des cases. On les étale 
avec le même nombre de spin (= on a donc toutes nos flèches dans le 
même sens). Après avoir fait cela on rajoute les électrons afin de former 
des couples. 
 
Ainsi on ne les apparie pas d’abord, on les distribue dans les cases 
quan=ques et seulement ensuite on les apparie +++ 
 
Ce;e règle permet ainsi de minimiser la répulsion électron-électron et 
d’obtenir une configura=on électronique plus table et de plus basse 
énergie. 
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LA RÈGLE DE 
KLECHKOWSKI 

 
C’est une règle complémentaire à celle de Hund perme;ant de comprendre la 
répar==on des électrons dans les atomes. 
 
Elle va perme;re de prévoir comment remplir chaque niveau d’orbitale 
atomique  
 

 
 
Selon le prof : il suffit de suivre les flèches : 
 

 

  

Ce remplissage se fait par ordre croissant  
n + l d’énergie.  
En effet, on va au fur et à mesure remplir 
des niveaux de + en + importants. 
 
Il se fait par ordre croissant de n lorsque 
les sous couches ont des valeurs de n + l 
égales. 

Ordre: 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 
5s, 4d… +++ 
 
A;en=on : la 4s a un niveau d’énergie 
inférieur à la 3d, c’est la raison pour 
laquelle on l’a rempli avant la 3d. 
 
On ne finit pas la série 3, on 
commence par la série 4 avant. 
 
De la même façon, pour la 4p, on ne 
passe pas à la d, on va à la 5s car 
celle-ci a un niveau inférieur à la 4d. 
il faut se rappeler de l’ordre de 
remplissage des couches ! 
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Quelques exemples : 
 

Exemple 1 : Z=7 (Azote) :  
 

- Le numéro atomique Z correspond aussi au nombre d’électrons. 
- On a alors 7 électrons à placer dans les cases quan=ques. 
- On remplit la première case 1s : on met 2 spins an=parallèles. 

 

 
  

- Il reste ainsi 5 électrons à posi=onner 
- On remplit d’abord la 2s dans son intégralité (vous constatez que ce diagramme très 

simplifié ne donne pas le niveau des cases quan=ques, il donne juste l’ordre qui peut 
amener à confusion lors du remplissage => on re=ent l’ordre de Klechkowski !!) 

- On place alors les 2 électrons de spin an=parallèle dans la 2s. 
 

 
 
 
 

- 7-4 = 3, il reste donc 3 électrons à placer 
- On va avoir les 3 électrons qui vont se répar=r dans les 3 cases quan=ques de la 2p. 

 

 
 
 
 

- Si on veut écrire la structure de l’atome, on va avoir : 1s2 (l’orbitale 1s est pleine de 2 
électrons), 2s2 (l’orbitale 2s est pleine), 2p3 (l’orbitale p qui peut normalement accueillir 6 
électrons est alors à moi=é remplie). 
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Exemple 2 : Avec 8 électrons (oxygène) :  
 

- On a le même principe, on remplit la 1s, la 2s. 
- Il en reste 4 à placer dans la 2p. 
- On remplit d’abord les 3 dans chacune des cases correspondantes. 
- Ensuite, avant de passer à la couche suivante je dois absolument remplir la 2p. 
- Mais il n’en reste qu’1, le l’apparie alors dans la première case de la 2p. 
- Dans ce cas-là, on ob=ent : 1s2, 2s2, 2p4 
- Comme code de représenta=on de l’atome. IMPORTANT À SAVOIR FAIRE ! 
-  

 

 
 

Exemple 3 : le souffre Z = 16  
 
Si on regarde le souffre un peu + complexe, cependant ça reste toujours pareil dans la façon 
de faire : 
 

- On remplit la 1s, la 2s, il reste 12 électrons 
- On passe à la 2p, je remplis avec des électrons an=parallèles toujours suivant la règle 

de Hund. 
- 12-6 = 6 électrons à encore devoir placer  
- Je passe à la 3s : je la remplis et il restera 4 
- Je passe à la 3p (suivant une suite rela=vement logique ici, nous ne sommes pas 

encore au moment où la 3p est pleine et où nous devons passer à la 4s avant de 
remplir la 3d) 

- Donc pareil, on place 1 électron par cases quan%ques, puis l’électron restant 
s’apparie en doublet. 

- On ob=ent: 1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p4. 
 
 
Pe=te remarque : selon le prof, il ne faut pas se prendre la tête avec les excep=ons à règle de 
Klechkowski, donc retenez l’ordre et vous ne me;ez JAMAIS la 3d avant la 4s ok !!! le prof 
aime piéger dessus ! et aussi vous n’u=liserez pas non plus les gaz nobles pour simplfier la 
conf Électronique, vous devez tout écrire. 
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LE TABLEAU PÉRIODIQUE ET LES PROPRIÉTÉS DES ÉLÉMENTS : 
 
 
Tous ces éléments mis ensemble se retrouve dans le tableau périodique. 
 
Ce tableau est dû à Mendeleïev, qui a eu le génie de trouver comment arranger tous les 
atomes de façon très simple et représenta=ve. Ce tableau périodique a une force logique. 
 
  Les atomes sont alors classés dans un premier temps suivant leur numéro atomique, de 1 à 
un nb assez important. 
  
 Plus important encore, la structura=on du tableau périodique fait en sorte que tous les 
élements dans chaque colonne ont exactement la même structure électronique de leur 
couche externes (leur dernier niveau d’énergie). Ainsi, leur dernier niveau d’énergie est 
rempli de la même façon. 
 
Le fait que les atomes aient la même structure électronique de la couche externe (couche de 
valence +++) fait qu’ils ont des propriétés physico-chimiques qui leur sont un peu similaires. 
C’est pour cela qu’en les classant par colonnes on a adopté des noms de colonnes. 
 

  

Exemple : 
 
La première colonne => alcalins 
La deuxième colonne => alcalino-terreux 
Un gros bloc => les éléments de transi%on 
L’avant-dernière colonne => halogène 
Dernière colonne => gaz rare 
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Tout cela contribue à des similarités au niveau des propriétés physico-chimiques +++ 
 

ð  On peut les regrouper par bloc : 
 

- Dans le bloc s : on remplit les orbitales s en dernier 
- Dans le bloc p : on remplit les orbitales p en dernier 
- Dans le bloc d : on remplit les orbitales d en dernier 
- Etc… 

 
L’hélium est un peu à part, c’est un gaz rare (sa dernière couche est complète) mais sa 
dernière orbitale est une s, il a donc des propriétés par=culières. 
 
 
On peut aussi les diviser schéma=quement entre les métaux et les non-métaux : 
 

- Métaux : atomes qui conduisent le courant => tendance à former des ions posi=fs. 
- Non-métaux : atomes isolants, qui ne conduisent PAS le courant => tendance à 

former des ions néga=fs. 
- On peut aussi subdiviser en métaux de transi%on (bloc du milieu). 

 
 
 

 
 
 
STRUCTURE DE L’ATOME ET MODÈLE DE LEWIS : 
 
Tous ces atomes dans la même colonne ont la même couche électronique externe = la 
couche de valence. Ce;e couche de valence va nous perme;re de représenter les atomes 
suivant le modèle de Lewis. 
 
                              Le modèle de Lewis va représenter les électrons des couches extérieures 
d’un atome appelé également les électrons de valence. Ce sont ces électrons-là qui seront 
impliqués dans la liaison et donc dans la construc=on des molécules.
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Exemple : atome d’hydrogène 
 
Où le point représente 1 électron 
Où le doublet (la barre) = 2 électrons 
 
On voit que ce;e représenta=on de l’azote correspond bien à la dernière couche extérieure, la 
couche de valence. On a ici 2 électrons appariés qui forment le doublet (barre) et 3 électrons 
célibataires (points). 
 
 
 
CAS PARTICULIER DU CARBONE : 
 
Dans le cas du carbone, on a 1s2, 2s2, 2p2 = 6 électrons. 
On a alors la représenta=on de la couche de valence qui nous donne ceci.  
 

 
 
 
On sait d’expérience que le carbone peut faire + que 2 liaisons, il peut en faire 4. 
Et c’est pour ça que le carbone est souvent représenté dans sa valence secondaire (déplacement 
d’électrons par rapport à la configura=on ini=ale du carbone) qui comporte 4 électrons célibataires 
qui pourront faire 4 liaisons.                    

 
 
Il subit ce que l’on appelle une « transi%on électronique » que vous verrez dans le cours suivant. 
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En prenant le Bore B ou le Lithium Li, on va représenter des cases vacantes. 
Sur la dernière couche externe, la couche de valence, toutes les cases ne seront pas 
remplies. 
 
Si on revient au lithium par exemple, d’après le tableau périodique, on a Z = 3, on a besoin de 
l’orbitale 1s et du niveau 2. On remplit la 1s, on a un seul électron au niveau 2. 
 
 

 
  

En revanche, vu que je suis au niveau 2, les orbitales p existent quand même. 
 
 Ce qu’il y a de très important à se rappeler c’est que du moment où on a des électrons à un 
certain niveau, ce n’est pas parce que les autres orbitales sont vides qu’elles ne sont pas 
présentes. 
 Elles sont systéma=quement présentes lorsqu’on est à un certain niveau. 
 
  - Au niveau 2, on a toujours les orbitales 2s et 2p qui sont présentes. 
  - Au niveau 3, on a les orbitales 3s, 3p et 3d. 
 
Et le fait que ces orbitales soient présentes mais VIDES, on les représente par des cases 
quan%ques vides. 
 
Ces cases quan=ques vides vont avoir la par=cularité de pouvoir accepter des DNL 
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Bravo à toi d’avoir fini ce premier cours ! j’espère que la majorité des no=ons ont été 
comprises. Si besoin je suis là, envoyer un max de message ! je vous ferrais des schémas, 
vidéos explica=fs. Pleins de Dm en folie et des récap de la mort 
 
Ne vous inquiétez pas je suis là ! <333333 
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