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                                                                         Atomistique                                                                                       

I. Structure de l’atome  

L’atome est formé par un noyau, chargé positivement, autour 
duquel gravite un nuage d’électrons, chargés négativement. 
L’atome est donc une entité globalement neutre car il y a 
autant de protons que d’électrons. Le noyau est composé de 
deux types de nucléons : les protons, chargés positivement 
et qui donnent sa charge positive au noyau, et les neutrons, 
de charge électrique neutre.  

⚠ ATTENTION : les nucléons sont dans le NOYAU tandis 

que les électrons sont autour...mais toujours dans l’atome. 
Piège concours « le noyau de l’atome de fer 
(A=56;Z=26) possède 30 neutrons, 26 protons et 26 électrons 
»=> FAUX, il y a bien 26 électrons, mais AUTOUR du noyau.  

II. Définitions  

• Un nucléide est une espèce atomique caractérisée par son nombre de protons et de nucléons. 

On le représente par � avec A le nombre de nucléons (aussi appelé nombre de masse), et Z 
le nombre de protons (ou numéro atomique). De ce fait, le nombre de neutrons vaut : N = A – Z.  

• Un élément est défini par son nombre de protons (ou numéro atomique). Ainsi, des 
nucléides possédant le même numéro atomique porteront le même nom.  

• Des nucléides sont dits isotopes d’un élément s’ils possèdent le même nombre de 
protons, mais pas le même nombre de nucléons (et donc pas le même nombre de 
neutrons). Même Z mais A différents.  

exemple : L’hydrogène possède 3 isotopes : le protium (1 proton et 1 electron), le deutérium (1 
proton, un neutron (2 nucléons) et un électron) et le tritium (1 proton, 2 neutron (3 nucléons) et 
un électron). 

• La mole est une unité représentant une quantité de matière composées d’autant d’entités 
chimiques qu’il y a d’atomes dans 12 g de carbone 12, ce qui correspond au nombre 

Nom Charge Masse

Proton (P) q = + 1, 602 x 10^-19 1,673 x 10^-27 kg

Neutron (N) 0 1,673 x 10^-27 kg

Electrons (e) q = - 1, 602 x 10^-19 9,109 x 10^-31 kg (2000x + léger)
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d’Avogadro NA qui vaut 6,02.1023 (obtenu en faisant le rapport 12 g / masse d’un atome 
de carbone 12 = 12 / 1,99625.10-23).  

• La masse atomique moyenne d’un élément est la masse de l’élément en fonction de la 
répartition de ses différents isotopes : 𝑀 = ∑𝜏 𝑀 /∑𝜏 

Avec : T = le taux d’abondance d’un isotope 
M = la masse atomique correspondant à cette atome. 

• La masse molaire atomique M d’un nucléide est la masse d’une mole d’atomes de cet 
élément. Elle s’exprime en g.mol-1. Elle correspond au nombre de masse A dans le 
tableau périodique des éléments.  

• La masse molaire d’une molécule est la masse d’une mole de molécules de l’entité 
considérée. Elle se calcule en faisant la somme des masses molaires atomiques des 
atomes qui constituent la molécule.  

Un ion est une entité chargée.  

Quand l’atome perd un ou plusieurs électrons : formation d’un ion + (cation). 

Quand l’atome gagne un ou plusieurs électrons : formation d’un ion - (anion). 

III. Transitions énergétiques 

• Rayon de Bohr des orbites n (numéro de la couche quantique (cf supra)) : est la longueur 
caractéristique séparant l'électron du proton. C'est donc un ordre de grandeur du rayon des 
atomes. Il vaut r=n2×0,53 (ÄNGSTROMS)  

• Relation de Bohr : c’est le passage d’un niveau d’énergie à un autre accompagné de l’émission 
(niveau sup vers niveau inf) ou de l’absorption (inf vers sup) d’un photon.  
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• Energie totale de l’atome d’hydrogène : En= -13,6/n2 (ATTENTION EN eV)  

IV. Nombres quantiques  

On définit l’état d’un électron (son énergie, ses mouvements, la formes de l’orbitale) dans un 
atome par 4 paramètres : les nombres quantiques.  

• n est le nombre quantique principal. n varie de 1 à 7. Il quantifie l’énergie de l’électron et 
définit la couche électronique ou orbite circulaire sur laquelle gravite l’électron. On note 
K la couche la plus proche du noyau (n = 1) et les suivantes L (n = 2), M (n = 3)...  

remarque : si l’électron a quitté les orbites, l’atome est devenu un ion. 

• l est le nombre quantique secondaire. Il introduit l’association des orbites elliptiques, 
correspondant à un nombre entier l tel que 0 ≤ l ≤ n - 1, à une orbite circulaire (c’est-à-
dire une valeur de n). Le nombre quantique secondaire caractérise la forme de l’orbitale 
et définit une sous-couche électronique ou un sous-niveau électronique.  

l = 0 orbitale S (sharp) 

l = 2 orbitale P (principal) 

l = 3 orbitale d (diffuse) 

l= 4 orbitale f (fundamental) 

• m est le nombre quantique magnétique. Il quantifie l’orientation de l’orbitale par rapport 
à la direction du champ magnétique tel que -l≤ml≤+l.  

Ainsi : 1 orbital s; 3 orbitales p; 5 orbitales d; 7 orbitales f (de même énergie). 

• s est le nombre quantique de spin où s = +1/2 et correspond à la rotation de l’électron 
sur lui- même. On peut alors décrire deux orientations : ms = +1/2 (↑) et ms = -1/2 (↓).  

Nom orbitale Nombre électrons max dans les orbitales

S 2 électrons

P 6 électrons

D 10 électrons

F 14 électrons
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V. Configuration électronique 

Connaitre structure des atomes H, C, N, O, F, Cl, Br, I. 

Une écriture simplifié se fait en notant entre crochets le symbole du gaz rare le plus 
proche. 
Cas général : enlever d’abord les électrons les plus externes, ceux qui correspondent à 
n le plus grand. 
Cas des métaux de transition : enlever d’abord les électrons « s ». Voir exceptions. 

 Electrons de valence 
Situés sur la couche la plus externe (couche de valence). Ce sont les seuls électrons à 
intervenir pour décrire la réactivité chimique. 

 Electrons de coeur : ceux proches du noyau. 

VI. Tableau de classification périodique  

118 éléments classés par numéro atomique (Z) croissant. 
Classement en 7 lignes et 18 colonnes. 

Période : éléments d’une même ligne qui possèdent donc le même nombre de couche 
electronique. 
Famille : éléments d’une même colonne qui possèdent donc le même nombre 
d’électron de valence. 

Familles :  

* Alcalins ns^1 
* Alcalino-terreux ns^2 
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* Halogènes ns^2 np5 
* Gaz rares ns^2 np6 sauf He 1s^2 (saturation de la couche electronique). 

VII.Energie d’ionisation (EI) et rayon atomique 
L’énergie de première ionisation EI1 est l’énergie minimale qu’il faut fournir à un atome isolé à 
l’état gazeux A(g) pour lui arracher un électron et former un ion positif (cation) selon la réaction 

A(g) → A+(g) + e-. Elle est strictement positive.  

L’énergie de nième ionisation EIn est l’énergie requise pour arracher le nième électron après 

que les (n-1) premiers électrons ont été arrachés selon la réaction A(g)(n-1)+ → A(g)n+ + e-. 

L’énergie d’ionisation s’exprime en eV ou en J et elle augmente 
avec le nombre d’électrons arrachés. En effet, arracher des 
électrons à un système stable nécessite davantage d’énergie.  

⚠ Be et B font partie des exceptions de discontinuité des EI !  

Be : 1s22s2 

B : 1s22s22p1 
L’énergie de 1ère ionisation de Be est supérieure à celle de B !  

Rayon atomique r : distance entre le noyau et l’électron périphérique (appartenant à la 
couche la plus externe occupée). 

R augmente :  

EI augmente :  
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Effet de distance :  

Lorsque Z augmente dans un colonne, le nombre de couche augmente, la distance 
noyau électron périphérique augmente donc le rayon atomique augmente. 

La force d’attraction noyau-électron diminue, l’électron est de plus en plus libre, l’EI 
diminue. 

Effet de charge : 

Lorsque Z augmente dans une période : 

Le nombre de couche e est le même mais le nombre de charges + dans le noyau 
augmente.  

La distance noyau-électron périphérique diminue : le rayon atomique diminue. 

La force d’attraction noyau-électron périph augmente donc l’EI augmente aussi. 

VIII. Electronégativité  

Définition : Grandeur qui mesure l’aptitude du noyau d’un élément à attirer vers lui les 
électrons. 

Il s’agit de la moyenne de l’énergie de première ionisation EI et de l’affinité electronique 
AE :  

EN : (EI + AE) ⁄ 2 (en eV) 

d’où AE = 2EN-EI.    
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Quelques valeurs de EN dans l’échelle de 
Pauling  

* Fluor F : élement le plus électronégatif 
(EN = 4) 

* Métaux comme le lithium, le sodium et 
le potassium : électropositifs. 

* Les halogènes sont également très 
électronégatifs. 


