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Overview Chapître 1 (Focus 1: Atomes)

Topic 1D



Topic 1D.1 Les niveaux d’énergies
Topic 1D.2 Les orbitales atomiques
Topic 1D.3 Nombres quantiques, couches, sous-couches
NOUS CONTINUONS ICI: Topic 1D.4 La forme des orbitales
Topic 1D.5 Spin de l’électron
Topic 1D.6 La structure électronique de l’hydrogène: un résumé

P O U R Q U O I  F A U T- I L  C O N N A I T R E  C E S  

S U J E T S  ?  

� L’atome d’hydrogène est l’atome le 

plus simple et il est utilisé pour 

illustrer les structures de tous les 

atomes. 

� Il est donc central à de nombreux 

concepts chimiques..

L E S  S U J E T S  Q U E  V O U S  D E V R I E Z  D É J À  

M A I T R I S E R  ?

� Les caractéristiques du spectre 

atomique de l’hydrogène (Topic 

1A)

� Les concepts de fonctions d’onde 

et de niveaux d’énergies en 

mécanique quantique (Topic 1C)Topic 1D



1D.4 La forme des orbitales

Represnetation de surface limite

Topic 1D

� Contient la majorité du nuage 

électronique

� Facile à dessiner, mais les atomes ont 

en réalité des contours flous

� Quand même utile: represente où 

l’electron se trouve le plus 

probablement.

Image source: ChatGPT (2025).
Fuzzy Real vs. Boundary Surface.



1D.4 La forme des orbitales

Surface limite de l’orbitale 1s

Topic 1D

� Rappel:

La densité de probabilité n’est pas uniforme à 

l’intérieur de la surface limite.

� Une orbitale 1s a une surface limite sphérique car le 

nuage électronique a une forme sphérique.



1D.3 Nombres quantiques, couches et sous-couches

Surfaces limites des orbitales s d’ordre supérieur

Topic 1D

� Les orbitales s de plus haute 

énergie ont des surfaces 

limites de plus grand 

diamètre.

� Elles possèdent aussi une 

fluctuation radiale plus 

complexe, avec des nœuds 

radiaux (les rayons auxquels 

la fonction d’onde est égale à 

zéro)

Figure 1D.7



1D.3 Nombres quantiques, couches et sous-couches

Surfaces limites des orbitales s d’ordre supérieur

Topic 1D

Figure 1D.7

Image source: ChatGPT (2025).
A Glimpse inside a 2s Orbital.



1D.4 La forme des orbitales

Orbitales p

Topic 1D

� Forme: deux lobes avec des signes opposés

de la fonction d'onde (+/–)

� Séparés par un plan nodal passant par le 

noyau où 𝜓 = 0 (l'électron n'est jamais au 

niveau du noyau)

� Exemple: 2p! ∝ cos 𝜃 , qui change de signe

en traversant le paln nodal

� Trois orbitales p par sous-couche: p", p#, p!

� Nombres quantiques: 𝑚$ = −1, 0, +1

� Les électrons d’une l’orbitale p ont un

moment angulaire non nulle

Figure 1D.9



1D.4 La forme des orbitales

Orbitales d

Topic 1D

� Sous-couche 𝑙 = 2 contient cinq orbitales d

� Chaque orbitale-d possède 4 lobes, sauf 𝑑!!

Figure 1D.10



1D.4 La forme des orbitales

Orbitales f

Topic 1D

� Sous-couche 𝑙 = 3
contient sept 

orbitales f.

� Forme plus complexe.

� Le détail des différentes 

formes ne sera pas 

discuté dans ce cours.

� Leur existence est 

importante pour la 

compréhension du 

tableau périodique, 

(lanthanides et actinides)
Figure 1D.11



1D.4 La forme des orbitales

Résumé

La forme d’une orbitale atomique dépend des nombres quantiques qui la caractérise 

et peut être représenté par une surface limite. La fonction de distribution radiale 

représente la probabilité de trouver un électron à une certaine distance du noyau peut 

importe son moment angulaire.

Topic 1D



Spin de l’électron

Topic 1D.5



1D.5 Spin de l’électron

Spin ↑ and ↓ 

Penser à un électron pouvant tourner dans le sens anti-horaire (l’état ↑) et horaire (l’état 

↓) exactement à la même fréquence.

Ces deux spins sont différentiables par un quatrième nombre quantique, le nombre 

quantique magnétique de spin, 𝑚".

Ce nombre quantique peut seulement avoir une de ces deux valeurs: + #
$

(↑	) et − #
$

(↓).

Topic 1D Figure 1D.12



1D.5 Electron spin

Résumé

Un électron a une propriété de spin; 

Le spin est décrit par le nombre quantique 𝑚" = ± #
$
.

Topic 1D



La Structure Electronique de 
l’Hydrogène : Un Résumé

Topic 1D.6



1D.6 La structure électronique de l’hydrogène : un résumé

Résumé des orbitales

Topic 1D



1D.6 La Structure Electronique de l’Hydrogène : Un Résumé

Topic 1D

1) Dans l’état fondamentale de l’hydrogène:

𝑛 = 1, 𝑙 = 0, 𝑚% = 0, 𝑚" = ±
1
2

Les deux valeurs de 𝑚" sont possible, l’orientation du spin n’affecte pas l’énergie.

2) Quand un atome obtient suffisamment d’énergie (en absorbant un photon) 

pour que son électron atteigne n=2:

Il peut occuper n’importe qu’elle des quatre orbitales de cette couche: une orbitale 2s 

et trois orbitales 2p (dans le cas de l’hydrogène, ils ont tous la même):



1D.6 The electronic structure of hydrogen: a summary

Topic 1D

3) L’atome obtient encore plus d’énergie:

L’électron peut aller dans la couche n = 3 

L’atome est encore plus large

Neuf orbitales sont disponibles (3s, 3p, 3d)

4) Encore plus d’énergie:

L’électron peut aller dans la couche n = 4 

avec 16 orbitales disponibles

Figure 1D.13



1D.6 La structure électronique de l’hydrogène : un résumé

Topic 1D



1D.6 The electronic structure of hydrogen: a summary

Résumé

L’état d’un électron dans l’atome d’hydrogène est défini par les quatre nombres 

quantiques n, l, ml and ms; quand la valeur de n augmente, la taille de l’atome 

augmente.

Topic 1D



Les compétences que vous avez acquises vous permettent:

q D’évaluer la probabilité de présence relative d’un électron à une distance donnée du noyau d’un 

atome.

q De nommer et expliquer la relation de chacun des quatre nombres quantiques aux propriétés et 

aux énergies relatives des orbitales atomiques.

q De décrire les propriétés du spin de l’électron.

q De décrire la structure de l’atome d’hydrogène dans son état fondamental et dans ses états excités.

Résumé: Vous avez appris que l’électron d’un atome d’hydrogène est décrit par des fonctions d’onde 

appelés orbitales atomiques et chaque orbitales est spécifiée par trois nombres quantiques : n, l, and 

ml. Vous savez que la forme et les énergies d’une orbitale est trouvé en résolvant l’équation de 

Schrödinger pour un électron attiré par un noyau. Vous savez aussi que les transitions autorisées entre 

les niveaux d’énergies expliquent les motifs observés des raies spectroscopiques. Vous avez aussi 

rencontré la propriété qu’est le “spin de l’électron” et vous savez qu’il peut avoir l’une de deux 

orientations.

Topic 1D



1C.2 The quantization of energy

Quantization of energy and the atomic spectrum of hydrogen

Topic 1D

Particule dans la boîte L’atome d’hydrogène

Dimension dans 
l’espace

1D 3D

Limites Limites physiques Pas de limites physiques, les électrons sont confinés par 
l’attraction du noyau

Quantification L’énergie est quantifiée

Energie potentiel L’énergie potentielle dans la boîte est égale à 
zéro

L’énergie potentielle est gouvernée par le potentiel de 
Coulomb

Forme des 
fonctions d’onde

Fonctions sinusoidales (sinus or cosinus) Fonctions d’one (appelés orbitales) sont plus complexes, 
souvent sphérique ou de forme lobée (harmoniques 
spheriques), avec des composantes radial et angulaire.

Nombres 
quantiques

Un nombre quantique, n, qui représente le 
niveau d’énergie et est relié au nombre de 
nœuds de la fonction d’onde.

Trois nombres quantiques:
n: nombres quantique principale (niveau d’énergie),
l: nombre quantique de moment angulaire momentum 
(forme de l’orbitale),
ml: nombre quantique magnétique (orientation de 
l’orbitale).

Dégénérescence Pas de dégénérescence: chaque niveau 
d’énergie a un unique état.

Dégénérescence des niveaux d’énergie: pour un nombre 
quantique principale n donné, de multiples orbitales
différentes (caractérisée par l et ml) ont la même énergie.

Conditions de 
bord

La fonction d’onde doit aller à zéro aux bords 
de la boîte.

La fonction d’onde doit aller à zéro à l’infini, loin du noyau.

Interprétation 
physique

La particule est libre dans la boîte mais ne peut 
pas s’en échapper à cause du potentiel infini 
aux bords.

L’électron est attaché au noyau à cause de la force 
attractive de Coulomb, qui confine l’électron.



Les Atomes Polyélectroniques

Topic 1E



Overview Chapitre 1 (Focus 1: Atomes)

Topic 1E



Topic 1E.1 Energies des Orbitales
Topic 1E.2 Le principe de construction

P O U R Q U O I  F A U T- I L  C O N N A I T R E  C E S  

S U J E T S  ?

� La structure électronique des 

atomes polyélectroniques 

expliquent la forme du tableau 

périodique si important pour la 

chimie.

L E S  S U J E T S  Q U E  V O U S  D E V R I E Z  D É J À  

M A I T R I S E R  ?

� La description des orbitales 

atomiques de l’hydrogène (Topic 

1D), en particulier leur dépendance 

radiales et leurs formes angulaires.

� L’électron a une propriété appelée 

spin.

� La structure générale du tableau 

périodique (Fondements B)

Topic 1E



Energies des orbitales

Topic 1E.1



1E.1 Energies des orbitales

La plus part des atomes ont plus d’un électron!

� Un atome neutre autre que l'hydrogène possède plus d'un électron et est appelé 

atome à plusieurs électrons (ou atome polyélectronique).

� In this Topic 1E, we will learn how the presence of more than one electron affects

the energies of atomic orbitals and how they are occupie

� Dans ce Topic 1E, nous allons voir comment la présence de plus d’un électron

affecte l’énergie des orbitales atomiques et comment celles-ci sont occupées.

Topic 1E



1E.1 Energies des orbitales

La plus part des atomes ont plus d’un électron

� Comme pour l’hydrogène, les électrons dans un atome polyélectronique occupent 

des orbitales. Avec deux différences principales:

1. Noyau est plus chargé à attire plus fortement les électronsà abaisse l’énergie 

des orbitales

2. Les électrons se repoussent entre eux à répulsion s’oppose à l’attraction 

nucléaire à augmente l’énergie des orbitales

Topic 1E



1E.1 Energies des orbitales

L’énergies de l’hydrogène vs. atomes polyelectroniques

Topic 1E

Atome d’hydrogène Atomes polyelectroniques

Un électron Plusieurs électrons

Pas de répulsion électron-électron Répulsion électron-électron

Toutes les orbitales d’un même 
couche sont dégénérées (ont la 
même énergie)

Répulsion électron-électron 
augmente l’energie de l’orbitale 2p 
(2s et 2p ne sont pas dégénérees)

Les orbitales 2s et 2p ont la même 
énergie

L’energie de l’orbitale 2p est plus 
grande que l’energie de l’orbitale 2s



1E.1 Energies des orbitales

Blindage

Topic 1E

� Chaque électron est attiré par le noyau et repoussé par les autres électrons.

� L’électron est moins fortement attaché au noyau qu’il ne le sera si les autres 

électrons étaient absents: l’électron est blindé de l’attraction totale du noyau par 

les autres électrons du noyau.

� L’effet de blindage réduit l’attraction du noyau sur un électron.

� La charge nucléaire effective, 𝑍&''𝑒, expérimentée par l’électron est toujours plus 

petite que la charge nucléaire totale, Z𝑒. Les répulsions électron-électron travaillent 

contre l’attraction du noyau.



1E.1 Energies des orbitales

Blindage dans les différentes orbitales

Topic 1E

� L’étendue du blindage dépend de la forme de l’orbitale

� Électron s: grande probabilité proche du noyau → faiblement blindé → resent une 

charge nucléaire plus fortement → baisse l’énergie.

� Électrons p: pas de probabilité au noyau, moins proche → plus blindé → resent 

une charge nucléaire faible→ augmente l’énergie.

� Électrons d: encore plus éloigné→ fortement blindé → attraction nucléaire la plus 

faible→ l’énergie est la plus grande.



1E.1 Energies des orbitales

Fonctions de distribution radiale pour des orbitales s, p et d

Topic 1E

Figure 1E.2

� Pour la même couche: Le 

maximum de probabilité 

sont proches les uns des 

autres.

� s > p > d en probabilité

près du noyau



1E.1 Energies des orbitales

Les éffets du blindage peuvent être grand

Topic 1E

� Un électron 4s a une énergie bien plus basse 

qu’un électron 3d d’un même atome.

� L’ordre précis des orbitales dépends du 

nombre d’électrons dans un atome aussi bien 

que de la charge nucléaire effective ressentie 

par les électrons (voir la prochaine section)

Figure 1E.1



1E.1 Energies des orbitales

Résumé

Dans un atome polyélectronique, à cause des effets de pénétration et de blindage, 

l’ordre des énergies des orbitales d’une couche donnée est  s < p < d < f.

Topic 1E



Le Principe de Construction

Topic 1E.2



1E.2 Le principe de construction

La structure électronique des atomes polyélectroniques

Topic 1E

� La structure électronique d’un atome détermine ses propriétés chimiques.

� La configuration électronique: une liste de toutes ses orbitales occupées avec le 

nombre d’électrons occupant chacune d’entre elle.



1E.2 Le principe de construction

Le principe d’exclusion de Pauli

Topic 1E

� En 1925, le scientifique autrichien Wolfgang Pauli a découvert une règle générale 

et fondamentale à propos des électrons et des orbitales :

Pas plus de deux électrons peuvent occuper une orbitale donnée. Quand deux 

électrons occupent une même orbitale, leurs spins doivent être appariés .

� Les spins de deux électrons sont appariés si l’un est ↑ et l’autre ↓. 

� Les spins appariés sont notés ↑↓ et ont des nombres quantiques magnétiques de 

spin de signes opposés.



1E.2 Le principe de construction

Le principe d’exclusion de Pauli

Topic 1E

(a) Les deux spins des électrons sont appariés si 
l’un est ↑ et l’autre ↓. Ils ont des signes opposés 
(un dans le sens horaire, l’autre dans le sens 
anti-horaire).

(b) Deux électrons sont dits ayant des spins 
parallèles si leurs spins sont dans la même 
direction. 

Figure 1E.3



1E.2 Le principe de construction

Hydrogène et hélium

Topic 1E

� L’hydrogène à l’état fondamental : un électron 

dans l’orbitale 1s:1s1 (configuration

électronique)

� La boîte indique la place pour deux électrons.

� Hélium à l’état fondamental: 1s2

� Hélium a une orbitale 1s entierement occupée.

� Hélium a une couche complète: une couche 

contenant le nombre maximum d’électrons 

autorisés par le principe d’exclusion.



1E.2 Le principe de construction

Les électrons de valence

Topic 1E

� Orbitales internes, remplies: cœur

� Couche la plus externe: électrons de valence 

� Les électrons de cœur sont dans les orbitales de faible énergies et sont attaché au 

noyau.

� Les électrons des orbitales les plus externes sont utilisés lors de la formation de 

liaisons chimiques (Sujet 2A), et l’une des théories de la formation des liaisons est 

appelé théorie de la liaison de valence, d’où le nom d’électron de valence



1E.2 Le principe de construction

Lithium (Li)

Topic 1E

� Le lithium (Z = 3) a trois électrons : Deux dans l’orbitale 

1s, un dans l’orbitale 2s.

� Etat fondamental du lithium : 1s22s1

� Cœur du lithium: 1s2 = [He]

� Avec les électrons de valence : [He]2s1

� Le lithium perd seulement un électron lorsqu’il forme 

des composés : Li+ plutôt que Li2+ ou Li3+



1E.2 Le principe de construction

Béryllium (Be)

Topic 1E

� Le béryllium (Z = 4) a quatre électrons: deux dans 

l’orbitale 1s, deux dans l’orbitale 2s.

� Etat fondamental : 1s22s2

� Avec électrons de valence : [He]2s2

� L’atome Be perd seulement ses atomes de la couche 

de valence lors de réactions chimique : ion Be2+



1E.2 T Le principe de construction

Bore (B)

Topic 1E

� Le bore (Z = 5) a cinq électrons. Deux dans 

l’orbitale 1s, deux dans l’orbitale 2s, un dans 

l’orbitale one 2p.

� Etat fondamental: 1s22s22p1

� Avec les électrons de valence: [He]2s22p1



1E.2 Le principe de construction

Carbone (C)

Topic 1E

� Le carbone (Z = 6) a six électrons. Deux dans l’orbitale 1s, 

deux dans l’orbitale 2s-orbital, deux dans l’orbitale 2p.

� Etat fondamental: 1s22s22p2

� Avec les électrons de valence: [He]2s22p2

� Décision: électrons appariés ou parallèle dans les 

orbitales p?

� Les électrons sont plus éloignés l’un des autres et se 

repousse moins lorsqu’ils occupent différentes orbitales p 

que si il occupent la même orbitale : 

� 1s22s22px
12py

1

� Spin parallèle!



1E.2 Le principe de construction

Le principe de construction et la règle de Hund

Topic 1E

Deux règles :

1. Ajouter Z électrons, l’un après l’autre, dans les orbitales selon l’ordre de la

Fig. 1E.4 (Slide suivante) mais sans mettre plus de deux électrons dans une

orbitale.

2. Si une sous-couche contient plus d’une orbitale, placez les électrons dans les

différentes orbitales de la sous-couche avec des spins parallèles plutôt que

d’apparier deux électrons dans l’une des orbitales. (Règle de Hund, d’après le 

spectroscopiste allemand Friedrich Hund)

� La configuration d’un atome est à la plus faible énergie totale : maximise 

l’attraction des électrons par le noyau et minimise leurs entre les électrons. .



1E.2 Le principe de construction

Le tableau périodique

Topic 1E Figure 1E.4



1E.2 Le principe de construction

L’état excité

Topic 1E

� Un atome avec des électrons dans des niveaux d’énergie plus élevées que ceux 

prédit par Le principe de construction sont dans un état excité.

� Par exemple: [He]2s12p3 représente un état excité de l’atome de carbone.

� Un état excité est instable et retourne rapidement à l’état fondamental, lorsque 

l’électron retourne dans une orbitale qui rétablit l’atome dans un état d’énergie 

inférieur, il émet un photon.



1E.2 Le principe de construction

L’organisation sous-jacente: Période

Topic 1E

� Les lignes sont appelées périodes

� Tous les atomes des éléments des groupes principaux dans une période donnée ont 

une couche de valence avec le même nombre principale (égale au nombre de la 

période)

� Ex. La couche de valence des éléments de la période 2 (lithium au néon) est la couche 

avec n=2.

� Tous les atomes d’une période donnée on le même type de cœur mais des nombres 

différents d’électrons de valence.

� Période 2: éléments qui ont un cœur 1s2 de type hélium, noté [He]

� Période 3: éléments qui ont un cœur 1s2 2s22p6 de type néon, noté [Ne]



1E.2 Le principe de construction

L’organisation sous-jacente: Groupes

Topic 1E

� Les colonnes sont appelées groupes: groupes principaux 1, 2, 13-18

� Dans un même groupe, les atomes ont des configurations de valences analogues, 

qui ne diffèrent que par la valeur de n

� Ex. Tous les éléments du Groupe 1 ont une configuration de valence ns1

� Tous les éléments du Groupe 14 ont une configuration de valence ns2np2

� Des configurations électroniques similaires donnent aux éléments d’un même 

groupe des propriétés chimiques similaires



1E.2 Le principe de construction

Azote et oxygène

Topic 1E

� L’azote (Z = 7) a sept électrons. Deux dans 

l’orbitale 1s, deux dans l’orbitale 2s, trois dans 

l’orbitale 2p

� L’oxygène (Z = 8) a huit électrons. Deux dans 

l’orbitale 1s, deux dans l’orbitale 2s, quatre dans 

l’orbitale 2p.



1E.2 Le principe de construction

Fluor et néon

Topic 1E

� Fluor (Z = 9) a neuf électrons. Deux dans l’orbitale 

1s, deux dans l’orbitale 2s, cinq dans l’orbitale 2p.

� Seulement un électron n’est pas apparié

� Néon (Z = 10) a dix électrons. Deux dans l’orbitale 

1s, deux dans l’orbitale 2s, six dans l’orbitale 2p.

� Tous les électrons sont appariés (couche complète 

n=2)



1E.2 Le principe de construction

Après que les orbitales 3p soit remplies …

Topic 1E

� Les orbitales s et p de la couche n = 3 sont 

remplies avec l’argon: [Ne]3s23p6

� L’orbitale 4s est la suivante (pas 3d!) parce que 

les électrons s pénètre au travers des couches 

interne de manière plus significative que les 

électrons p ou d à plus faible énergie

� Potassium [Ar]4s1 et calcium [Ar]4s2 sont les 

suivant

� [Ar] indique un cœur 1s22s22p63s23p6

� Ensuite les orbitales 3d sont remplies

Figure 1E.1



1E.2 Le principe de construction

Après que l’orbitale 4s soit remplie …

Topic 1E

� Changement de rythme: orbitales 3d

� De Z = 21 à Z = 30 (scandium au zinc)

� Scandium (Z = 21): [Ar]3d14s2

� Titane (Z = 22): [Ar]3d24s2

� Note: les orbitales 3d sont écrites avant l’orbitale 4s 

parce qu’elles deviennent plus basses en énergie 

comparée à la 4s lorsqu’elles sont remplies avec des 

électrons Figure 1E.1



1E.2 Le principe de construction

Après que l’orbitale 4s soit remplie …

Topic 1E

� Les électrons suivants sont ajoutés aux orbitales d  au fur et à mesure que Z 

augmente.

� Avec deux exceptions: 

� Chrome (Z = 24): [Ar]3d54s1 au lieu de [Ar]3d44s2

� Cuivre (Z = 29): [Ar]3d104s1 au lieu de [Ar]3d94s2

� La configuration de sous-couche à demi-complète d5 et la configuration de 

sous-couche complète d10 ont une énergie plus faible



1E.2 Le principe de construction

Après que les orbitales 3d soient remplies …

Topic 1E

� Note: Les configurations électroniques sont notées dans l’ordre d’énergie 

croissante, pas dans l’ordre de remplissage. Par exemple, le scandium est noté 

[Ar]3d14s2 et non [Ar]4s23d1

� Les orbitales 4p sont les prochaines (voir tableau périodique!)

� Germanium: [Ar]3d104s24p2

� Arsenic: [Ar]3d104s24p3

� La quatrième période contient 18 éléments: Les orbitales 4s et 4p avec 8 

électrons et les orbitales 3d avec 10 électrons 

� La période quatre est la première période longue du tableau périodique



Topic 1E

� Note: Electron configurations are written in order of increasing energy, not in 

order of filling. For example, scandium is written [Ar]3d14s2 and not [Ar]4s23d1

� 4p-orbitals are next (see periodic table!)

� Germanium: [Ar]3d104s24p2

� Arsenic: [Ar]3d104s24p3

� Fourth period contains 18 elements: 4s- and 4p-orbitals with 8 electrons and 3d-

orbitals with 10 electrons

� Period four is the first long period of the periodic table



1E.2 Le principe de construction

Après que les orbitales 4p soient remplies …

Topic 1E

� Période 5: l’orbitale 5s est remplie, en suite les orbitales 4d 

� Comme dans la Période 4, les énergies des orbitales 4d sont plus faible en énergie 

que l’orbitale 5s après que deux électrons soient dans l’orbitale 5s 

� Un effet similaire est observé dans la Période 6:

� Cérium: [Xe]4f15d16s2

� Les électrons continuent ensuite de remplir les sept orbitales 4f, qui sont complète 

après l’addition de 14 électrons, au ytterbium, [Xe]4f145d106s26p1





1E.2 Le principe de construction

Résumé

La configuration électronique d’un atome à l’état fondamental est prédite en utilisant 

le principe de construction en conjonction avec la Fig. 1E.1, le principe d’exclusion de 

Pauli, et de la règle de Hund.
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Les compétences que vous avez acquises vous permettent:

q De décrire les facteurs qui affectent l’énergie de l’électron dans un atome 

polyélectronique.

q D’écrire la configuration électronique de l’état fondamental d’un élément.

Résumé: Vous avez appris que les structures des atomes polyélectroniques sont 

expliquées par le remplissage systématique des orbitales par des électrons, selon 

un ordre déterminé par les effets de pénétration et de blindage conjointement 

avec le principe d’exclusion de Pauli. Le principe de construction se reflète dans, 

et dans une certaine mesure explique, la structure générale du tableau 

périodique.
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