
Atomes et matière

Composition de la matière et modèle atomique

Orbitales atomiques et structure électronique

Tableau périodique

Propriétés chimiques et tendances périodiques
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Théorie atomique
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 Postulée depuis l’antiquité
 Développée par John Dalton (1803):

Symboles des corps simples et 
composés associés à un poids x de 
matière → atomes et molécules
Une réaction chimique ne change 
pas la nature des atomes mais leur 
connections.

La matière est discontinue et est 
composées d'éléments insécables appelés 
atomes.



Découvertes des particules subatomiques
 Electron (Joseph John Thomson, 1897)
 Noyau atomique (Ernest Rutherford, 1911)
 Proton (Ernest Rutherford, 1919)
 Neutron (James Chadwick, 1932)

Modèles de l’atome 3

Expérience de Rutherford

Modèle de Rutherford
e- en orbite autour du noyau
Modèle pas stable, car e-

accéléré émission d’onde 
électromagnétique, perte 
d’énergie des e- et orbite 
décroissante en spirale 
jusqu’au noyau.



Modèles de l’atome
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Niels Bohr (1913)

Postulats:
1) Orbites circulaires stables (stationnaires) des électrons 

(ne rayonne aucune énergie électromagnétique) 
chacune à une énergie définie (niveau d'énergie).

2) L'électron peut passer d'une orbite stable à une autre, 
c'est-à-dire d'un niveau d'énergie à un autre, par 
absorption ou émission d'un quantum d'énergie 
lumineuse hν (photon).



Modèles de l’atome
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Niels Bohr (1913)

Compatible avec les observations du spectre de l'hydrogène



Modèles de l’atome 6

Niels Bohr (1913)

L’énergie d’un électron est quantifiée : niveaux d’énergie de l’atome

Valeurs permises des 
niveaux d’énergie

𝐸௡ ൌ െ
𝑅ு
𝑛ଶ

𝑅ு ൌ
𝑚௘𝑒ସ

8𝜀଴ଶℎଶ
ൌ 2,179 · 10ିଵ଼ J ൌ 13,6 eV

n = nombre entier 1, 2, 3, …

 Postulat : tant qu’un électron demeure a un niveau d’énergie donné, il ne peut pas émettre 
d’énergie sous forme de rayonnement électromagnétique.

 Chaque valeur possible pour l’énergie correspond à une trajectoire circulaire et à une 
distance noyau-électron.

 Le plus bas niveau d’énergie correspond à n = 1 et à l’orbite la plus proche du noyau.
 Sans excitation, l’électron se trouve au niveau énergétique le plus bas = état fondamental.
 Changements d’énergie de l’électron (états excités) ne se font que par sauts discontinus.

1 eV = 1,602 ൉ 10-19 J
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𝐸௡ ൌ െ
13,6
𝑛ଶ

IR

UV
Série de 
Lyman

Série de 
Balmer

Série de 
Paschen

E [eV]

0,00

-0,38
-0,54
-0,85
-1,51

-3,40

-13,61

2

3
4
5
6

∞
n

Etat 
fondamental

Etats 
excités

Niels Bohr (1913)

Convention:
1) Zéro correspond à l’électron libre 

(Ionisation : E = 0 pour n = ∞)
2) Energie notée négativement pour un 

électron lié au noyau

Electron 
libre
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Niels Bohr (1913)

Pour des atomes à 1 électrons
Introduction de la charge nucléaire Z

(H, He+, Li2+)

𝐸௡ ൌ െ
𝑍ଶ𝑅ு
𝑛ଶ

𝐸௡ ൌ െ
𝑍௘௙௙ଶ𝑅ு

𝑛ଶ
Pour des atomes à plusieurs électrons :

Correction de la charge nucléaire
(effets d’écran des électrons proches)

N’explique pas la structure fine des spectres de l’hydrogène et d’autres atomes
(manque une information: le spin de l’électron, introduit en 1925)



Lumière : onde électromagnétique 9

Onde transversale
(propagation ⊥ perturbation)

Vitesse de propagation dans le vide
c = 299’792’458 m/s

c = λ൉ν

James Clerk Maxwell (1862)

Au temps t

x

A la position x

t

λ 1/ν

Vitesse ൌ ∆௫
∆௧
ൌ ఒ

ଵ/ఔ
ൌ 𝜆𝜈 ൌ 𝑐

Aussi associés à une onde :
Nombre d’onde : 𝜈෤ ൌ ଵ

ఒ

Période : 𝜏 ൌ ଵ
ఔ

Vecteur d’onde : 𝑘 ൌ ଶగ
ఒ
ൌ 2𝜋 · 𝜈෤

Pulsation : 𝜔 ൌ ଶగ
ఛ
ൌ 2𝜋 · 𝜈



Lumière : onde électromagnétique 10

Lumière visible



Max Planck (1900)
Explique l’émission des corps noirs en supposant que l’énergie n’est 
pas absorbée ou émise de manière continue, mais de manière discrète, 
par paquets d’énergie qui dépendent de la fréquence de la lumière 
(quanta d’action pour l’échange d’énergie lumière-matière ≡ photon).

Le photon : Quanta de lumière
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𝐸௣௛௢௧௢௡ ൌ ℎ𝜈
Constante de Planck
ℎ = 6,62607015 × 10-34 m2 kg / s

Fréquence 𝜈 [Hz = s-1]

Energie d’un photon de fréquence 𝜈



Le nombre de photon à une fréquence (ou longueur d’onde) donnée se calcule à 
partir de l’énergie totale mesurée à cette fréquence 𝐸௧௢௧ 𝜈  et de l’énergie d’un 
photon ayant cette fréquence.

Le photon : Quanta de lumière 12

𝑀ఔ
° 𝜈,𝑇 ൌ

2𝜋ℎ𝜈ଷ

𝑐ଶ
1

exp ℎ𝜈
𝑘𝑇 െ 1

𝐸௧௢௧ 𝜈 ൌ 𝑁ఔ · 𝐸௣௛௢௧௢௡ሺ𝜈ሻ ൌ 𝑁ఔ · ℎ𝜈

𝑁ఔ° 𝜈,𝑇 ൌ
2𝜋𝜈ଶ

𝑐ଶ
1

exp ℎ𝜈
𝑘𝑇 െ 1

ൊ 𝐸௣௛௢௧௢௡ሺ𝜈ሻ

Nombre de photons à 
la fréquence 𝜈

Pour le corps noir, la loi de Planck donne le flux d’énergie :

Et donc le flux de photons à chaque fréquence
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Effet photoélectrique 13

https://en.wikipedia.org/wiki/Photoelectric_effect

• V0 mesure l’énergie 
cinétique des électrons 
émis.

• Isat mesure le nombre 
d’électrons émis

Métal

Onde EM

e-

Mesure du nombre d’électron émis 
et de leur énergie cinétique :

Observations
• L’intensité de la lumière augmente le nombre d’électrons
• La fréquence de la lumière augmente leur énergie cinétique
• En dessous d’une fréquence de seuil, pas d’électron émis



Albert Einstein (1905) explique l’effet photoélectrique en utilisant 
les quanta de lumière :

Effet photoélectrique et photon 14
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𝐸photon = ℎ𝜈

 Un photon d’un faisceau lumineux transmet son énergie à un 
électron d’un atome de métal. 

 Au-delà d’une énergie seuil Θ (typique de chaque métal), les 
électrons excités échappent à l’attraction des noyaux et quittent la 
surface du métal.

 L’énergie cinétique des électrons éjectés vaut 𝐸cin = ℎ𝜈 − Θ.



Effet photoélectrique et photon
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 En augmentant l’intensité de la lumière, on augmente le nombre de 
photons, mais l’énergie d’un photon reste la même.

 Plus de photons veut dire plus d’électrons libérés avec la même énergie 
cinétique.

Potassium : Θ = 2,0 eV

NaKRb
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La pente h ne 
dépend pas du métal



 Combien de photons est reçu par seconde si on éclaire un échantillon 
par 1 W de lumière à 532 nm ?

Question 16

ℎ = 6,62607015 × 10-34 m2 kg / s

𝜈 ൌ
𝑐
𝜆 ൌ

3 · 10଼

532 · 10ିଽ ൌ 5,64 · 10ଵସ Hz ൌ 564 THz

𝐸୮୦୭୲୭୬ ൌ ℎ𝜈 ൌ 3,7 · 10ିଵଽ J

1 W = 1 J/s
1 J/s

3,7 · 10ିଵଽ J ൌ 2,7 · 10ଵ଼ photons/s

≅ 4,4 · 10ି଺ mol/s



Observation 1 :
 Déviation d’un faisceau d’électrons dans 

un tube cathodique à l’aide d’un champ 
électromagnétique.
 Comportement d’une particule avec 

une certaine charge et une certaine 
masse.

Dualité onde-particule 17

Conception classique



Observation 2 :
 Passage d’un faisceau d’électrons à 

travers un arrangement régulier d’atomes.
 Comportement d’une onde 

(interférences).

Dualité onde-particule 18

Feuille
Al

Ecran / film

Faisceau incident

Rayons X ou électrons

Rayons X Electrons

Nouveauté quantique



 Les objets quantiques (très petits) ne ressemblent à rien de macroscopique. 
Suivant comment on les observe ils apparaissent soit plutôt comme une onde, 
soit plutôt comme une particule. On ne peut observer simultanément les 
propriétés d’onde et de particule.

Dualité onde-particule 19

Double slit experiment
avec détection de la fentesans détection de la fente

Interférence => onde Trajectoire => particule

1 photon / électron
à la fois

1 photon / électron
à la fois



Louis de Broglie (1924)
 Fondement de la mécanique quantique
 Toute matière (et pas seulement la lumière) a une 

nature ondulatoire. La quantité de mouvement p d'une 
particule est associée à une longueur d'onde λ, 
appelée longueur d'onde de de Broglie

𝜆 ൌ
ℎ
𝑝

Dualité onde-particule 20

En mécanique classique, 𝑝 ൌ 𝑚 · 𝑣
Plus une particule est légère, plus sa 
longueur d’onde associée est grande. 
Plus la particule va lentement, plus sa 
longueur d’onde est grande.

Exemple : Electron
𝑚 = 9,10938 ꞏ 10-31 kg
𝑣 = 0,1 ꞏ 𝑐
𝜆 = 24,26 pm

Balle de Tennis de 58 grammes 
allant à 200 km/h :
𝜆 = 2 ꞏ 10-22 pm.



Principe d’incertitude d’Heisenberg 21

Δ𝑥 · Δ𝑝 ൒
ℏ
2

Incertitude sur la position x

Incertitude sur la quantité de mouvement
p = mv

Constante 
de Planck

Autres quantités physiques incertaines: x et v, x et E, t et E

ℏ ൌ
ℎ

2𝜋

Δ𝑡 · Δ𝐸 ൒
ℎ

4𝜋

λavg

Δx

𝜆 ൌ
ℎ
𝑝

Incertitude sur λ
 sur p, suivant Δx

Conséquence de la nature ondulatoire des particules :
Werner Heisenberg (1927)

Localiser une particule dans un espace restreint produit une incertitude sur p. 



Propagation d’ondes et ondes stationnaires 22

Onde monochromatique Onde modulée Paquet d’onde

Propagation selon x

Ondes stationnaires
1D 2D

3D

1 λ bien définie => p = 0, x = ∞
(onde étendue sur tout l’espace)

p > 0, x > 0 
(onde localisée)

Superposition de 2 λ différentes =>
incertitude sur λ => p > 0



Conséquence pour le modèle atomique :

Dualité onde-particule 23

Bohr de Broglie

Les ondes associées aux 
électrons ne peuvent pas 
avoir n’importe quelle 
longueur d’onde.

Multiple de la taille de l’orbite 
uniquement !

Onde stationnaire La quantification de la 
longueur d’onde 𝜆 de l’électron 
veut dire une quantification de 
sa quantité de mouvement 𝑝.



Equation de Schrödinger 24

Erwin Schrödinger (1925)
Etablit une formulation de la mécanique quantique à partir de

Energie totale 𝐸 ൌ  𝐸௖௜௡  ൅ 𝐸௣௢௧ ൌ
௣మ

ଶ௠
൅ 𝑈

Dualité onde-particule 𝑝 ൌ ௛
ఒ

Fonction d’onde Ψሺ𝒓, 𝑡ሻ

 La fonction d’onde Ψሺ𝒓, 𝑡ሻ décrit l’état quantique du système au
temps t et de la position r.

 Ψሺ𝒓, 𝑡ሻ contient toutes les informations mesurables (observables)
sur la particule, mais n’est pas directement mesurable.

 Ψሺ𝒓, 𝑡ሻ ଶ donne la probabilité de trouver une particule au temps t
et à la position r.

Exemple : Ψሺ𝑥, 𝑡ሻ ൌ 𝑒௜ ௞௫ିఠ௧



Equation de Schrödinger 25

ℋ෡Ψሺ𝒓, 𝑡ሻ ൌ 𝐸Ψሺ𝒓, 𝑡ሻ

L’opérateur Hamiltonien ℋ෡ calcule E, l’énergie totale (cinétique + potentielle) du 
système. E ne dépend pas du temps.

En calculant la dérivée seconde de Ψሺ𝑥, 𝑡ሻ par rapport à la position x (dans le 
cas d’un problème à 1D), on trouve l’équation de Schrödinger stationnaire 
(indépendante du temps) :

െ
ℏଶ

2𝑚
𝜕ଶ

𝜕𝑥ଶ Ψ ൅ 𝑈Ψ ൌ 𝐸Ψ 𝑥, 𝑡

Cette équation se généralise en :
Dans le cas à 1D, 

ℋ෡ ൌ െ
ℏଶ

2𝑚
𝜕ଶ

𝜕𝑥ଶ ൅ 𝑈

Les fonctions d’onde Ψ sont des inconnues. Pour décrire les atomes, il faut donc 
trouver des Ψ valables conservées par l’application de l’Hamiltonien. 



Particule dans une boîte 26

La nature ondulatoire des électrons confinés dans un atome peut être modélisée 
comme une particule dans une boîte. Dans ce modèle, la particule se comporte 
comme une onde stationnaire qui occupe toute la boîte.

Modèle classique Modèle quantique

n = 1

n = 2

n = 3
• L’onde associée à la particule

prend des longueurs d’onde qui
sont des multiples de la
dimension de la boîte.

• L’onde tombe à zéro dans les
murs de la boîte

Ce système stationnaire est décrit par l’équation de Schrödinger.

En 1D

L



La particule est forcément 
dans la boîte. L’intégration 
de la densité de probabilité 
sur x est donc de 1.
(100% de probabilité de 
trouver la particule dans la 
boîte).

Particule dans une boîte 27

Ondes stationnaires
Fonctions d’onde : Ψሺ𝑥ሻ

n = 1

n = 2

n = 3

Densités de probabilité
Ψሺ𝑥ሻ ଶ

n = 1

n = 2

n = 3

Ψ௡ 𝑥 ൌ
2
𝐿 sin

𝑛𝜋
𝐿 𝑥

න Ψ௡ 𝑥 ଶ 𝑑𝑥 ൌ 1

Nœuds
0% de 

probabilité 
de trouver e-

Ψ௡ሺ𝑥ሻ ଶ ൌ
2
𝐿 sinଶ

𝑛𝜋
𝐿 𝑥 න

2
𝐿 sinଶ

𝑛𝜋
𝐿 𝑥

௅

଴

𝑑𝑥 ൌ 1
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Fonctions d’onde
Ψሺ𝑥ሻ

Ψ௡ 𝑥 ൌ
2
𝐿 sin

𝑛𝜋
𝐿 𝑥

𝐸௡ ൌ
ℎଶ 𝑛ଶ

8 𝑚 𝐿ଶ

ℋ෡Ψሺ𝑥ሻ ൌ 𝐸Ψሺ𝑥ሻ

ℋ෡ ൌ െ
ℏଶ

2𝑚
𝜕ଶ

𝜕𝑥ଶ ൅ 𝑈ሺ𝑥ሻ

L’Hamiltonien permet de 
calculer l’énergie de la 
particule :

⇒

n = 1

n = 2

n = 3

Energies
de la particule / onde

𝐸௡
Résoudre l’équation de Schrödinger veut dire trouver des 

fonctions d’ondes Ψሺ𝒓ሻ inchangées par l’Hamiltonien.
ℋ෡ calcule E et retourne la même Ψ 𝒓 .

n = 1

n = 2

n = 3

Pas besoin de retenir ces formules !
A savoir : un nombre entier n identifiant 
les multiples de la dimension de la boîte
apparait et quantifie l’énergie.



Particule dans un champs électrostatique 29

Dans l’atome d’hydrogène, l’électron est confiné 
par le champs électrostatique du proton (du 
noyau). La «boîte» devient sphérique avec une 
limite à l’infini où la probabilité de trouver 
l’électron est nulle.

n = 1

n = 2

n = 3

Atome 2D Atome 3D

n = 1

n = 2

n = 3

Coupe 2DBoîte 1D

∞

∞

∞

n = 1

n = 2

n = 3

.

.

.
∞

+

.

Noyau

r



Particule dans un champs électrostatique 30

L’équation de Schrödinger pour l’atome 
d’hydrogène (1 p+ + 1 e-) donnent les mêmes 
valeurs d’énergie que celles de l’atome de Bohr :

𝐸௡ ൌ െ
𝑚௘𝑒ସ

8𝜀଴ଶℎଶ𝑛ଶ

െ
ℏଶ

2𝑚∇ଶΨ 𝑟 െ
𝑒ଶ

4𝜋𝜀଴𝑟
Ψሺ𝑟ሻ ൌ 𝐸Ψ 𝑟

L’énergie est quantifiée par un nombre entier n. 

Atome 3D

n = 1

n = 2

n = 3

Coupe 2D



Modèles de l’atome 31

Erwin Schrödinger (1925)

Explique toutes les observations sur les atomes
Modèle probabiliste
Monde quantique non-intuitif

Forte probabilité de 
trouver e-

Faible probabilité de 
trouver e-

Nuage électronique



Les fonctions d’ondes Ψ(r) des électrons dans les 
atomes sont appelées orbitales atomiques. Elles 
sont indépendantes du temps (états stationnaires).

Orbitales atomiques 32

Calculable analytiquement pour l’atome d’hydrogène (1 p+ + 1 e-).
Approximé pour les systèmes plus complexes à partir des résultats 
de l’atome d’hydrogène (orbitales hydrogénoïdes).

90% probabilité

Représentations :
Volume dans lequel il y a 90% 

de chance de trouver e-
Nuage de points (plus de points = 

plus grande probabilité d’observer e-)



Comprendre la forme des orbitales atomiques 33

En 3D, les nœuds peuvent être placés de différentes manières dans une sphère:

1D

0 nœud

1 nœud

3D

1 nœud sphérique
radial

3 orientations possibles :

2D

1 plan nodal 
(axial)

2 modes

Ces ondes stationnaires sphériques (en 3D) 
sont appelées harmoniques sphériques.

Animations 2D : 
https://en.wikipedia.org/wiki/Vibration_of_a_circular_membrane



Harmoniques sphériques 34

1D2 nœuds

3 orientations
x, y, z

5 orientations
xy, xz, yz, x2-y2, z2

2D

3D

3 modes



Harmoniques sphériques 35

Représentations statiques

Animation des volumes

https://github.com/warrickball/spherical-harmonics?tab=readme-ov-file



Orbitales et nombres quantiques 36

Exemples : n = 2, ℓ = 1, mℓ = 0

Afin d’identifier les orbitales atomiques, on associe 3 nombres que l’on 
appelle «nombres quantiques» à chaque orbitale.
Les 3 nombres quantiques (n, ℓ, mℓ) caractérisent notamment son 
étendue radiale, son nombre de plan nodal, la forme de l’orbitale, et son 
orientation.

1 plan nodal

n = 3, ℓ = 0, mℓ = 0

2 plan nodaux

Nombre d’orientations mℓ possibles :
(2 ℓ + 1)

Nombre de plans nodaux radiaux :
(n - ℓ - 1)

Nombre de plans nodaux :
(n - 1)



Spin de l’électron 37

Pour décrire l’électron dans une orbitale, il faut ajouter un 4ème nombre quantique, 
le nombre quantique de spin ms.

Les électrons sont souvent représenté par 
des flèches dont le sens indique le spin. Atomes d’Ag dans un champ magnétique

(1 électron célibataire)

Expérience de Stern et Gerlach
Deux valeurs de spin sont observables 

pour l’électron : 
spin up (+1/2) et spin down (-1/2)

Le spin de l’électron est le moment magnétique 
intrinsèque de l’électron.

Classique Quantique



L’état d’un électron dans un atome est donc défini par 4 nombres quantiques:

Nombres quantiques 38

Les nombres quantiques ne peuvent pas avoir n’importe quelles valeurs.
Les 3 nombres quantiques représentant une orbitale sont des nombres entiers 
(∈ ℕ pour n et ℓ, ∈ ℤ pour mℓ). Le spin est soit +1/2, soit -1/2

n ℓ mℓ ms

n ≥ 1 0 ≤ ℓ ≤ n-1 -ℓ ≤ mℓ ≤ +ℓ ±1/2
Principal Azimutal Magnétique Spin

Etendues 
radiales des 

Ψ

Formes des 
Ψ

Orientations
des Ψ

Moment 
magnétique 

intrinsèque de e-

Symbol

Nom

Valeurs

Sens



2 nœuds

Orbitales atomiques
39

1s 2s 3s

Nœud : 0% de probabilité de trouver e-

n  Etendues radiales des Ψ

n-1 nœuds présents (radiaux, planaires ou combinaisons)

1 nœud0 nœud

Orbitales
Probabilités max.

Le rayon moyen de l’orbitale augmente avec n



Orbitales atomiques
40

ℓ = 0 → s
ℓ = 1 → p
ℓ = 2 → d
ℓ = 3 → f

ℓ  forme générale des Ψ

Orbitales de type :

Différentes formes en fonction des nombres
quantiques (n, ℓ, mℓ).

On utilise une notation avec des lettres s, p, d, f 
au lieu de la valeur de ℓ pour indiquer la forme 

générale de l’orbitale.



Orbitales atomiques 41

n  ajout de nœuds radiaux supplémentaires et taille plus grande
ℓ  forme générale des Ψ

Différentes formes en fonction des nombres
quantiques (n, ℓ, mℓ).

2p

3p



2px

Orbitales atomiques
42

mℓ  orientations des Ψ

Orbitales 2pz 2py

(2 ℓ + 1) orientations mℓ possibles

Généralement orientées par rapport aux axes x, y, z.
Au lieu d’utiliser les valeurs de mℓ , on préfère 
identifier les orientations par les axe normaux 

(perpendiculaires) aux plans nodaux. 3dxz



Orbitales s, p, d 43

Orbitales s : Géométrie sphérique sans 
orientation particulière (1 orientation : mℓ = 0).
(n-1) nœuds radiaux, pas de plan nodal angulaire.



Orbitales s, p, d 44

Orbitales p : Géométrie avec 2 lobes de 
part et d’autre du noyau par où passe un 
plan nodal. Phase antisymétrique selon un 
centre d’inversion sur le noyau. Trois 
orientations perpendiculaires possibles (px, 
py, pz) correspondant à mℓ = -1, 0, +1



Orbitales s, p, d 45

Orbitales d : Géométrie à 4 lobes (en projection selon les axes). Phase 
symétrique selon le centre d’inversion. 2 plans nodaux angulaires passant par le 
noyau. 5 orientations possibles : 4 orbitales identiques d’orientations différentes 
(d௫௭ , d௬௭ , d௫௬ , d௫మି௬మ) + 1 orbitale avec une partie torique (d௭మ). 



Orbitales f 46

Orbitales f : Géométrie à 6 lobes de phase antisymétrique selon le centre 
d’inversion, 3 plans nodaux angulaires, 7 orientations possibles.

4f



Orbitales atomiques – phase de la fonction d’onde 47

Orbitale 2pz

Phases
+/-

Orbitales = ondes stationnaires en 3D

La phase change au cours du temps, mais l’opposition 
des phases dans la forme reste constante.

Ψ୬ 𝒓, 𝑡 ൌ exp െ𝑖
𝐸୬𝑡
ℏ 𝜓୬ሺ𝒓ሻ

Ψሺ𝒓, 𝑡ሻ ଶ et En sont constantes.

+

-

+

-

https://youtu.be/Ziz7t1HHwBw

Orbitale 3dzz

Phases
+/-

Ref :

Ref



Combinaison d’orbitales atomiques 48

Combinaison liante σ+

+

+ →

→

→

+ →

Combinaison liante π

Combinaison anti-liante σ*

Combinaison anti-liante π*



Dans un atome, il ne peut exister deux électrons dans le même état, 
donc définis par le même groupe de quatre nombres quantiques 
(règle pour les fermions).
Une orbitale étant définie par les 3 nombres quantiques (n, ℓ, mℓ), on 
ne peut mettre que 2 électrons par orbitales, soit 1 électron spin up 
(ms = +1/2) et 1 électron spin down (ms = -1/2).

Principe d’exclusion de Pauli 49

Le principe d’exclusion de Pauli va structurer l’atome et rend possible 
la chimie.
Il va notamment définir, avec les valeurs permises des nombres 
quantiques, le nombre maximal d’électron par couche n et par sous-
couche ℓ. 



Couches, sous-couches et orbitales 50

n = 1

n = 2

n = 3

Couches

ℓ = 0 (s)

ℓ = 0 (s)

ℓ = 1 (p)

ℓ = 0 (s)

ℓ = 1 (p)

ℓ = 2 (d)

Sous-couches Orbitales

-2 -1 0 1 2

-1 0 1

0

0

0

-1 0 1

3d

3p

3s

2p

2s

1s

Electrons

2 × 5 = 10 e-

2 × 3 = 6 e-

2 × 1 = 2 e-

2 × 3 = 6 e-

2 × 1 = 2 e-

2 × 1 = 2 e-

18 e-

8 e-

2 e-

2 e- / orbitale (spin ± ½)

Nb d’orbitales sous-couche

couches, p, d, f



 Décrit la distribution des électrons dans ses diverses orbitales

Configuration électronique 51

Notation spdf
Niveau d’énergie n → désigné par un nombre
Type d’orbitale ℓ → désigné par une lettre (s, p, d, f)
Exposant → nombre d’électrons se trouvant dans 
l’orbitale représentée.

1s22s22p3
2 électrons dans l’orbitale 1s
2 électrons dans l’orbitale 2s
3 électrons dans les orbitales 2p

Z = Nb(p+)

Atome neutre : Nb(e-) = Z



Configuration électronique 52

Notation spdf étendue
Distribution des électrons dans les orbitales

1s22s22px
12py

12pz
1

Spin up (+1/2) Spin down (-1/2)

 Electrons représentes par des flèches

Orbitales d’un même type représentées par des carrés
 Représentation des ≪cases quantiques≫ :

1s 2s 2px 2py 2pz

e- appariés (up + down, orbitale pleine)
e- célibataires (up, orbitale demi-remplie)



 Le remplissage des couches et sous-couches se fait selon la séquence
d’énergie croissante (principe de construction  Aufbau).

Répartition des électrons autour du noyau 53

1s
2s 2p
3s 3p 3d

4s 4p 4d

5s 5p 5d 5f

4f

6s 6p 6d

7s



 Etat fondamental = état de plus faible énergie (minimum)
 Etat excité = état d’énergie plus élevée que l’état fondamental 

(absorption d’énergie = excitation)

Etat fondamental et état excité 54

…

0

1
2

N
E

excitation

Pour un atome, l’état fondamental s’établit a 
l’aide de:
 La règle d’exclusion de Pauli : Dans un 

atome, il ne peut exister deux électrons 
définis par le même groupe de quatre 
nombres quantiques.

 La règle de Hund : L’arrangement le plus 
stable est celui correspondant au 
maximum d’électrons de spins parallèles



L’ arrangement le plus stable est celui correspondant au maximum 
d’électrons de spins parallèles.
 Exemples : configuration électronique du carbone (6 électrons)

Règle de Hund 55

1s 2s 2px 2py 2pz

Les 3 orbitales atomiques p (ℓ = 1) se remplissent donc ainsi :

2px 2py 2pz 2px 2py 2pz 2px 2py 2pz

2px 2py 2pz 2px 2py 2pz 2px 2py 2pz



L’ arrangement le plus stable est celui correspondant au maximum 
d’électrons de spins parallèles.

Règle de Hund 56

1s 2s 2px 2py 2pz

1s 2s 2px 2py 2pz

1s 2s 2px 2py 2pz

=

1s 2s 2px 2py 2pz

Correct

Incorrect

Correct

Incorrect Spins 2p pas max //





Energie des couches et des orbitales 57

E
ne

rg
ie

couche K
n = 1

couche L
n = 2

couche M
n = 3

couche N
n = 4

couche O
n = 5

couche P
n = 6

couche Q
n = 7

1s

2s

2p

3s
3p

4s
3d
4p 5s

4d
5p

6s
4f 5d
6p

7s
5f
6d  Atomes à 1 e- : Energie sous-couches = énergie 

couche.
 Atomes à plusieurs e- : Séparation des énergies des 

sous-couches à l’intérieur d’une couche.
1) Effets d’écran  diminution charge nucléaire 

effective ressentie par les e- les plus externes.
2) Répulsions électronique  les e- cherchent à 

être le plus loin possible les uns des autres 
(différentes orbitales) et à avoir un moment 
cinétique angulaire dans la même direction.



Energie des orbitales et énergie totale 58

…

0
1

2

N

1s

2s

2p

E1s

1s

Energie sous-couche

E2s

E2p

Energie totale

𝐸୲୭୲ ൌ෍ 𝐸௜
ே೐ష

௜ୀଵ



 Electrons de la couche externe (avec la plus grande valeur du nombre
quantique n).
 Déterminent en grande partie les propriétés chimiques d’un élément.

Electrons de valence 59

C (carbone), Z = 6
1s22s22p2

4 électrons de valence

N (azote), Z = 7
1s22s22p3

5 électrons de valence

O (oxygène), Z = 8
1s22s22p4

6 électrons de valence

couche L
n = 2

2s

2p

couche L
n = 2

2s

2p

couche L
n = 2

2s

2p

Couche externe 
+ 4 e-  2p plein

+ 3 e-  2p plein

+ 2 e-  2p plein



Configuration électronique et tableau périodique 60

1s

2s

3s

4s

5s

6s

7s

1s

3d

4d

5d

6d

4f

5f

2p

3p

4p

5p

6p

Pour décrire l’état fondamental, on ajoute 
(ou enlève) chaque électron de manière
à avoir l’énergie la plus basse (l’atome le 
plus stable).

Eléments s

Eléments d

Eléments f

Eléments p



Exceptions au principe de l’Aufbau 61

1s

2s

3s

4s

5s

6s

7s

1s

3d

4d

5d

6d

4f

5f

2p

3p

4p

5p

6p

Des exceptions (dans le bloc d) 
proviennent dans les cas où les 
niveaux d’énergies des orbitales sont 
très proches et où des effets 
secondaires peuvent devenir 
dominants.

Eléments s

Eléments d

Eléments f

Eléments p

Cr

MoNb RuRh Pd Ag

Pt

Cu

Au

Les orbitales d à moitié ou complètement 
remplies sont plus stables que prévu
et peuvent induire des exceptions à la règle 
de l’Aufbau.
Exemples:
 Cr : [Ar] 4s1 3d5 (au lieu de 4s2 3d4)
 Cu : [Ar] 4s1 3d10 (au lieu de 4s2 3d9)

Pas besoin de connaitre les 
exceptions, juste savoir qu’elles 
existent !



 Ion : Atome ou molécule auquel on a enlevé ou ajouté des électrons et 
qui possède une charge électrique positive ou négative.
 Cation : Ion chargé positivement (par ex Na+)
 Anion : Ion chargé négativement (par ex. Cl-).

Un ion peut contenir plusieurs charges (par ex. Mg2+, Cr6+).
La charge la plus stable dépend de la configuration électronique et de 
l’énergie qu’il faut pour enlever ou ajouter les e-.

Ions 62



Exceptions au principe de l’Aufbau 63

Cations des éléments d (cations des métaux de transition)

L’énergie de l’orbitale 3d occupée est plus faible que 4s 
(contrairement aux orbitales vides où 4s est plus stable que 3d).

K Ca Sc Ti V Cr MnFe Co Ni Cu Zn

En
er

gi
e

3d

4s

Remplissage selon Aufbau : 4s puis 3d

Extraction selon énergie des 
sous-couches remplies : 

4s puis 3d

On rempli par le bas et 
on extrait par le haut.



Question 64

La configuration électronique de l’ion Fe2+ est 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d4

juste ou faux?

Info : Fe: 26 électrons



Question 65

La configuration électronique de l’ion Fe2+ est 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d4

juste ou faux?

Info : Fe: 26 électrons

La configuration électronique de l’atome Fe est 
1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d6

La configuration électronique de l’ion Fe2+ est 
1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d6

On enlève les 2 électrons de l’orbitale 4s

FAUX !



66Tableau périodique des éléments



Masse atomique 67

Atome = Z p+ + N n0 + Z e-

 mp = 1,6726 10-27 kg
 mn = 1,6749 10-27 kg
 me = 9,1094 10-31 kg

 La masse d’un atome est concentrée 
dans le noyau atomique (Z p+ + N n0).

 Le nombre de masse A = Z + N
 La masse atomique M est la masse 

d’un atome en unité de masse 
atomique (mu). La valeur de mu est 
définie par la valeur SI du nombre 
d’Avogadro (NA).
𝑚௨ ൌ

1
𝑁஺ · 10ଷ ≅ 1,660 539 · 10ିଶ଻ kg

Pourquoi les masses atomiques ne
sont-elles pas des nombres entiers ?

 Isotopes : Atome de même Z mais 
ayant plusieurs N différents
(par ex. C଺ଵଶ et C଺ଵସ ).
 Défaut de masse dû à l’énergie de 

liaison des nucléons dans le 
noyau (E = mc2, une partie de la 
masse des nucléons est convertie 
en énergie nucléaire).



Masse atomique 68

Atome = Z p+ + N n0 + Z e-

 mp = 1,6726 10-27 kg
 mn = 1,6749 10-27 kg
 me = 9,1094 10-31 kg
 mu= 1,660539 10-27 kg

Isotopes naturels :
 14N (99,634%)
 15N (0,366%)

Défaut de masse : 

𝑀௦௨௠ ൌ 7 𝑚୮ ൅ 7 𝑚୬ ൅ 7 𝑚ୣ ൌ 23,4389 10ିଶ଻kg

𝑀௣௢௡ௗ ൌ 23,4450 10ିଶ଻kg

𝑀௦௨௠ ൌ 7 𝑚୮ ൅ 8 𝑚୬ ൅ 7 𝑚ୣ ൌ 25,1138 10ିଶ଻kg

𝑀௠௘௦ ൌ 14,0067 𝑚௨ ൌ 23,2587 10ିଶ଻kg

∆𝑀 ൌ 0,1863 10ିଶ଻kg → Masse transformée en énergie nucléaire



Lorenzo Romano Amedeo Carlo Avogadro, comte de 
Quaregna et de Cerreto (1811)
 Dans n’importe quel gaz, si on fixe la température et la 

pression, le même volume de deux gaz aura toujours le même 
nombre de molécule. Pour un corps pur, on peut donc obtenir 
la masse atomique ou molaire par comparaison avec un gaz 
de masse molaire connue.

Mole et masse molaire des gaz 69

Exercice: Comment calculer la masse molaire inconnue d’un gaz à partir de la 
masse molaire d’un gaz de référence ? Quelle(s) mesure(s) devons-nous faire ?



Dulong et Petit (1819)
 Pour les solides, la chaleur massique (cp, chaleur qu’il faut 

pour augmenter la température d’1 kg de matière d’1 K) 
multiplié par la masse molaire du solide donne toujours une 
valeur autours de 25 J K-1 mol−1 (± ~1 J K-1 mol−1).
 Il est donc possible de calculer les masses molaires des 

solides à partir des chaleurs massiques.
 Exemple : cp(Fe) = 444 J K-1 kg−1

 Mcalc(Fe) ≅ 25 / 0,444 = 56,3 g mol−1

Mréf(Fe) = 55,847 g mol−1

Erreur de 0,8%

Masse molaire des solides 70



Dimitri Mendeleev (1869)
 Classification périodique des

éléments reliant la masse atomique
et les propriétés chimiques.
 Postule l’existence d’éléments

manquants encore à découvrir
 Triomphe après la découverte de

certains de ces éléments
manquants

Masses atomiques et propriétés chimiques 71



 Classification des éléments selon l’ordre croissant du numéro atomique Z
 92 premiers éléments naturels (exception Tcସଷ

ଽ଼ ).
 Les autres éléments (93 - 118, et 43) ont été préparés artificiellement.
 Les colonnes sont désignées par un numéro de 1 a 18 ou par des symboles 

(IA, IIA, IIB…).
 Les éléments d’une même colonne constituent un groupe et certains portent un 

nom particulier (métaux alcalins, gaz rares, halogènes, alcalino-terreux…).
 Les lignes sont appelées périodes. Elles sont numérotées de 1 à 7.
 Quatre blocs d’éléments (s, p, d, f) en fonction de la nature du niveau 

électronique en cours de remplissage.

Classification périodique des éléments 72

Les membres d'une même colonne ont tous le même nombre 
d'électrons de valence (électrons sur la dernière couche 
électronique de l'atome). Ils ont des propriétés semblables.



Les grandes familles d’éléments 73

Métaux alcalins

Métaux alcalino-terreux

Métaux de transition

LanthanidesLanthanides

ActinidesActinides

Métaux pauvresMétaux pauvres

MétalloïdesMétalloïdes

Non-métauxNon-métaux Halogènes

Gaz rares



Le tableau périodique et le principe d’Aufbau 74

Le tableau périodique est construit selon le principe de l’Aufbau, ajout d’un électron 
(et d’un proton) à l’atome dont le numéro atomique est immédiatement inférieur.

Permet une lecture rapide 
de la configuration 
électronique d’un atome à 
partir de la configuration 
électronique du gaz rare 
précédent et de la 
position de l’élément dans 
le tableau.



 Rayon atomique

 Energie d’ionisation
 Affinité électronique

 Electronégativité
 Degré d’oxydation
 Caractère métallique

Tendances périodiques 75

 Structure atomique
données expérimentales 
obtenues dans un gaz.

 Liaison chimique 
formation de molécules.



Définitions
 Calculés / théorique : 90 % de probabilité de trouver tous les électrons.
 Données expérimentales : demi-distance entre les centres d’atomes voisins.
 Rayon covalent : Rayon mesuré entre 2 atomes reliés par une liaison

covalente (voir chapitre liaison chimique).
 Rayon ionique : Rayon mesuré entre 2 atomes reliés par une liaison ionique.
 Rayon métallique : Rayon mesuré dans un solide métallique.
 Rayon de van der Waals : Rayon mesuré lors d’un contact de 2 atomes

Rayon atomique 76

142 pm 198 pm 228 pm 266 pm

Rayon F = 71 pm Rayon Cl = 99 pm Rayon Br = 114 pm Rayon I = 133 pm



Rayon atomique 77

Diminution le long 
des lignes 

(contraction)

Augmentation le 
long des colonnes 

(expansion)



Rayon atomique 78

Principe de chimie, Atkins & Jones, 2008



Rayon ionique 79

Principe de chimie, Atkins & Jones, 2008



 Energie nécessaire pour arracher un électron et former un ion positif.
Par ex. K  K+ + 1 e-

Energie d’ionisation 80

Diminue de haut en bas 
d’un groupe et augmente 
le long d’une période.

Augmente le long 
des lignes

Au
gm

en
ta

tio
n 

le
 

lo
ng

 d
es

 c
ol

on
ne

s

Énergie de
1ère ionisation
en kJ / mol



Energie d’ionisation 81

Énergie de 1ère ionisation  de l’électron le plus haut en énergie (e- de valence)
Anomalies : sous-couches remplies et demi-remplies plus stables,
exceptions principe Aufbau



 Energie associée à la fixation d’un électron par un atome en phase 
gazeuse. (Stabilité relative de l’anion par rapport à l’atome neutre).
Par ex. Na + 1 e-  Na- AE = -53 kJ/mol

Cl + 1 e-  Cl- AE = -349 kJ/mol
Ne + 1 e-  Ne- AE > 0

 Tendance analogue à celle de l’énergie d’ionisation
 Gaz nobles : exceptions (affinité électronique positive)

Affinité électronique 82

Convention de signes 
(thermodynamique)
Négatif : énergie libérée
Positif : énergie à fournir

Inversion des signes 
dans certaines tables, 
(surtout lorsque AE est 
en eV).



 Traduit le pouvoir électroattracteur d’un atome lorsqu’il est 
engagé dans une liaison.
 Echelle arbitraire proposée par Linus Pauling allant de 0 a 4 

en utilisant les énergies de liaison des molécules diatomiques.
 Echelle de Mulliken: électronégativité proportionnelle à la 

moyenne de l’énergie d’ionisation et de l’affinité électronique.

Electronégativité 83



Electronégativité 84

 Deux atomes d’électronégativités semblables partagent les e- de façon égale
dans la liaison.

 Lorsque les électronégativités sont très différentes, les e- sont délocalisés sur
l’atome le plus électronégatif de la liaison.

 Important pour la liaison chimique, la polarité et les degrés d’oxydation.

F2 HF LiF

δ+ δ- + -

Covalent Covalent 
polarisé

Ionique



Caractère métallique et  pouvoir oxydant 85

Na  Na+ + 1 e-

F  F+ + 1 e-

Energie d’ionisation
faible

Electronégativité
faible

Caractère métallique
fort (métaux)

Pouvoir oxydant
faible (Réducteur)

Energie d’ionisation
haute

Electronégativité
haute

Caractère métallique
faible (non-métaux)

Pouvoir oxydant
fort (Oxydant)

Electronégativité: 0,93
Energie d’ionisation: 494 kJ/mol

Electronégativité: 4,00
Energie d’ionisation: 1680 kJ/mol

Affinité électronique: -328 kJ/mol

F + 1 e-  F-

Affinité électronique: -53 kJ/mol

Na + 1 e-  Na-



Récapitulatif des tendances périodiques 86



 Savoir qu’un atome est décrit par la physique quantique (probabiliste).
 Caractériser la lumière (fréquence, longueur d’onde, énergie) émise ou

absorbée lors d’une transition électronique.
 Calculer les niveaux énergétiques de l’atome d’hydrogène selon la

formule de Bohr.
 Connaitre les combinaisons possibles des nombres quantiques et faire

le lien avec les orbitales ou les électrons correspondants.
 Etablir les configurations électroniques des atomes et des ions dans

leur état fondamental.
 Distinguer entre un état fondamental, activé / excité ou impossible d’un

atome.
 Connaitre les tendances périodiques (rayon atomique/ionique, énergie

d’ionisation, électronégativité) du tableau des éléments pour les
espèces chimiques neutres ou isoélectroniques (même nb d’e-).

Ce qu’il faut savoir… (atome) 87
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