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En partenariat avec…  

et 

2 



Introduction 
à la Chimie 
Générale 
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 Fait partie du groupe UE1 (Biochimie, Chimie Orga, 
Biologie Moléculaire et Chimie G) 

 Mais aussi du groupe UE3 ! (Biophysique/ Physique) 
Etude des pH 

 Programme: 
 Atomistique 

 Liaison chimique 

 Thermodynamique 

 Equilibres chimiques  

 PH (UE3) 
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  X = élément  

  A = nombre de masse (=de nucléons) 

  Z = n° atomique (=nombre de protons) 

  q = nb de charges 
 

De là, on peut déduire le nombre de neutron : N = A – Z  

 

Remarque : IsotoPes  Z identique (même nombre 
de Protons) mais A et N différents. 
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 Les électrons sont sur des niveaux d’énergie quantifiés : 
“En“ 
 

 L’atome est à l’état fondamental lorsque tous ses 
électrons sont au niveau le plus bas.  

 Sinon, il y a eut transition électronique et 
l’atome est à l’état excité. 

 

L’énergie nécessaire à une transition entre deux 
niveaux (par émission ou absorption) est quantifiée :  

   ΔE = Efinal – Einitial = h.ν 

→spectre d’émission quantifié 
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c = vitesse en m.s-1 

𝝀 = longueur d’onde en m 

𝝊 = fréquence en  s-1 = Hz 

L’interaction rayonnement-matière peut se faire sous forme d’émission (= production 

d’énergie) ou d’absorption de photons d’énergies quantifiées. Elle entraine donc un échange 

d’énergie par quantité définies, multiples de l’énergie d’un photon  

 L’énergie et la matière sont discontinues 



E 
hc


 h

Calcul de l’énergie des photons :  

E = énergie en J    

h = Cte de Planck = 6,62.10-34 J.s 
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Dualité onde/ corpuscule : 

 À toute particule (sauf photon) peut être associée une onde 
de longueur d’onde de De Broglie :   

     m = masse en kg 

     v = vitesse en m.s-1 

 

 mv

h




E 
1240



λ = longueur d’onde en nm  

E= énergie en eV (1 eV = 1,6.10-19J)  
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= Système monoélectronique  

Energie d’un niveau n 

  Z = numéro atomique 

  n = niveau d’énergie de l’e- dans l’atome 

  K = constante (13,6 eV) 

/!\ L’énergie d’une couche est toujours 
négative 

Transition électronique :  

 E est l’énergie nécessaire pour qu’un électron passe du 
niveau n au niveau n’. 
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 Les électrons sont définis comme des ondes, ils ne sont 
donc pas parfaitement localisables dans l’espace. Ils sont 
dans des orbitales atomiques . 

 

 4 paramètres : n, l, m, s (nombres quantiques) 

 n = nb principal = niveau d’énergie : n ≥ 1 

 l =  nb secondaire = sous niveau : 0 ≤ l ≤ n-1  

 m = nb magnétique = direction : -l ≤ m ≤ +l 

 s = spin : +1/2 ou -1/2 
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Principe de Pauli 

 Dans un atome, il ne peut y avoir qu’un seul e- défini 
par un même ensemble de valeur de 4 nombres 
quantiques (n, l, m et s) 

 Pour une case quantique donnée, on a n, l et m de 
fixés.  

 Chaque case quantique comprend 2e- au maximum 
(spin +½ et spin -½) 
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Configuration électonique 

 On note le nombre d’e- en exposant de l’OA : si il y a 5 
e- dans une OA 3p on note 3p5 

 

 

  Pour les OA s : 1OA x 2 e- = 2 e- maxi  

    Pour les OA p : 3OA x 2 e- = 6 e- maxi 

    Pour les OA d : 5OA x 2 e- = 10 e- maxi   

    Pour les OA f : 7 OA x 2 e-  = 14 e- maxi  
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Quelques Règles 

→Règle du « n+l minimal » : Pour les OA vides, le 
remplissage prioritaire se fait pour le type d’OA dont la 
somme des nombres quantiques n+l est la plus 
petite. 

 

→ Règle de Hund : on dispose d’abord des électrons 
célibataires ayant des spins parallèles avant de les 
mettre par paire 
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Ordre de remplissage des OA :  
 mémo : ss / ps ps / dps dps / fdps fdps 

1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p6 6s2 4f14 5d10 6p6 7s2 
… 

  

/!\ Exceptions /!\ : Elles concernent surtout les OA de type d :  

 (n+1)s2nd10 → nd10(n+1)s2  → La couche d passe avant 

la s 

 (n+1)s2nd4 → (n+1)s1nd5  → On remplit d’abord la 

couche ayant le plus petit n.  

 (n+1)s2nd9 → (n+1)s1nd10 
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Propriétés magnétiques : 
 

Un atome ou ion est dit paramagnétique si il possède 1 
ou plusieurs e- célibataire.  

 

Un atome ou ion est dit diamagnétique si il ne possède 
aucun électron célibataire 
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 La configuration électronique d’un cation est comme 
celle de l’atome mais il faut enlever le nombre 
d’électron en moins indiqué en commençant par les 
couches les plus externes 
pour un anion, on ajoute un/des électrons.   

 

Exemples : Na (Z=11) : 1s22s22p63s1 → Na+ : 1s22s22p6 

Fe (Z=26) : 1s22s22p63s23p64s23d6 → Fe2+ : 1s22s22p63s23p63d6. 

18 



 Couche de valence: contient les électrons avec le n 
le plus élevé 

 

 Valence: nombre d’électrons célibataires d’un 
atome à l’état fondamental (électrons participant aux 

liaisons chimiques)  

 

 Electrons de valence: nombres d’électrons sur la 
couche la plus externe 
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Chez certains atomes, on peut passer en valence 
secondaire, (ou tertiaire) si ils possèdent :  

→ des doublets non liants 

→ des OA vides ou une sous couche différente 
susceptible d’accueillir un électron 

 

Les hypervalences permettent d’augmenter le nombre 
de liaisons possibles par l’atome. Elles sont possibles 
sur les lignes 3 et 4 du tableau périodique des 
éléments.   
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