
 2nde Chapitre 4 : Vers des entités plus stables 
COURS 

 
A. Organisation des électrons dans l’atome 

 
1. Le cortège électronique 

Le cortège électronique est l’ensemble des 
électrons présents autour d’un noyau atomique. Un atome 
possède autant d’électrons que de protons. 
 Les électrons s’organisent autour du noyau en 
couches électroniques (1, 2, 3…), contenant une (ou 
plusieurs) sous-couche(s) électroniques. 
 
 
- Les sous-couches s accueillent un maximum de 2 électrons. 
- Les sous-couches p accueillent un maximum de 6 électrons. 

 

 

 

  

 

 Les électrons sont ajoutés dans l’ordre croissant des couches et sous-couches électroniques. 
Lorsqu’une couche ou sous-couche est pleine, on passe à la suivante. 
 

2. Configuration électronique 

La configuration électronique d’un atome permet de décrire le remplissage des couches et 
sous-couches électroniques. Elle s’écrit sous la forme d’une suite de chiffres (couches), de lettres (sous-
couches) et d’exposants (nombre d’électrons). 
 

Configuration électronique de l’atome d’argon, Ar!"
	 , possédant Z = 18 protons, donc Ne- = 18 électrons. 

1𝑠$2𝑠$2𝑝%3𝑠$3𝑝%  

couches électroniques 

sous-couches électroniques 

nombre d’électrons dans la sous-couche 

 

 La dernière couche électronique remplie (ou en cours de remplissage) s’appelle la couche de 
valence, et contient les électrons de valence. 
 

L’oxygène, dont la configuration électronique est 1𝑠$2𝑠$2𝑝& possède 6 électrons de valence sur la 

couche 2. 

 

B. Tableau périodique des éléments 
 

1. Position des éléments chimiques 

Les éléments chimiques sont regroupés dans le tableau périodique des éléments, dont l’idée 
a été proposée en 1869 par Dmitri Mendeleïev. 

Le tableau est organisé en périodes (lignes) et en colonnes, formant plusieurs blocs. Les 
éléments chimiques sont ainsi classés en fonction de leur nombre d’électrons de valence. 

Couche Sous-couches 
dans la couche 

Nombre d’électrons 
maximum 

1 s 2 
2 s 2 

p 6 
3 s 2 

p 6 

Modèle de l’atome de Bohr permettant de comprendre 
plus facilement le remplissage des couches électroniques 

Électrons 

Couche 3 

Couche 2 

Couche 1 

Noyau atomique 



 

Tableau périodique des éléments 

 
 

La position d’un élément dans le tableau périodique dépend de sa couche de valence : 

- Son numéro de période correspond à son numéro de couche de valence 

- Son numéro de colonne correspond : au nombre d’électrons de valence lorsque la 

configuration termine par une sous-couche s, ou au nombre d’électrons de valence +10 

lorsque la configuration électronique termine par une sous-couche p. 

- Son bloc correspond à la dernière sous-couche remplie ou en cours de remplissage. 
 

L’atome d’oxygène dont la configuration électronique est 1s22s22p4, est donc sur la période n°2 
et dans la colonne n°16 (6 électrons de valence + 10), et dans le bloc p. 

 
L’hélium (He) est un cas particulier : on le place dans la colonne 18 malgré sa configuration indiquant sa 

présence dans le bloc s car il a des propriétés semblables aux éléments chimiques de la colonne 18. 
 

2. Familles chimiques 

Des éléments chimiques appartenant à la même colonne ont des propriétés chimiques 

semblables : ils font partie de la même famille chimique. 

 La colonne 18 forme la famille des gaz nobles. Ces gaz ont la propriété d’être très stables : 

ils réagissent très peu avec d’autres espèces chimiques. 

 
C. Entités chimiquement stables 

 
1. Stabilité des entités chimiques 

La stabilité d’un atome est liée à ses électrons de valence. Pour être le plus stable possible, les 

atomes tendent à se rapprocher de la configuration électronique du gaz noble dont le nombre de 

protons est le plus proche : ce sont les règles de l’octet (8 électrons) et du duet (2 électrons). 

Pour atteindre la configuration électronique du gaz noble le plus proche, l’entité chimique doit 

gagner ou céder des électrons afin de saturer (remplir complètement) sa couche de valence. Ce gain 

ou cette perte d’électrons peut entraîner l’apparition d’une charge électrique. 



2. Stabilité des ions monoatomiques 

 
Les éléments peuvent former des ions monoatomiques stables en respectant la règle 

précédente. Certains sont très répandus (et à connaître) : 
- 𝑵𝒂', ion sodium 
- 𝑯', ion hydrogène 
- 𝑲', ion potassium 
- 𝑪𝒂𝟐', ion calcium 

- 𝑴𝒈𝟐', ion magnésium 
- 𝑪𝒍), ion chlorure 
- 𝑭), ion fluorure 

 
Exemple : Atome d’oxygène (instable) : 𝑂"	 ∶ 1𝑠$2𝑠$2𝑝& → gaz noble le plus proche : 𝑁𝑒!*

	 ∶
1𝑠$2𝑠$2𝑝%.  

Il faut rajouter 2 électrons à l’atome d’oxygène pour obtenir l’ion oxyde, plus stable. Comme 
l’atome d’oxygène gagne 2 électrons, sa formule chimique devient : 𝑂$). 

 
 

D. Modèle et schéma de Lewis 
 
 

Le modèle de Lewis est une façon de représenter les entités chimiques avec leurs électrons de 

valence. 

Dans un schéma de Lewis, un atome est représenté par le symbole de l’élément chimique 

correspondant. Autour de cet atome, les électrons sont regroupés par paires, appelées doublets. 

 

Un doublet liant est représenté par un trait entre deux atomes. Les électrons d’un doublet 

liant appartiennent à chaque atome. 

Un doublet non liant est représenté par un trait sur un atome. Les électrons d’un doublet non 

liant appartiennent uniquement à l’atome sur lequel ils se situent. 

 

 Un atome est stable s’il respecte la règle de l’octet ou du duet. Si tous les atomes d’une molécule 

sont stables, alors la molécule est stable. 

 
 Exemples : 
 
 
 
 

 
 

E. Liaison covalente et énergie de liaison 
 
Les doublets entre atomes forment des liaisons chimiques. 

Il existe trois types de liaison : 

- Simple formée de 1 doublet liant 

- Double formée de 2 doublets liants 

- Triple formée de 3 doublets liants 

Une liaison chimique possède une énergie de liaison. Cette dernière correspond à l’énergie 

nécessaire pour rompre une liaison chimique.  

Une liaison triple possède une plus grande énergie de liaison qu’une liaison double, qui possède 

une plus grande énergie de liaison qu’une liaison simple.  

O = C = O 
H H 

O 
H : 1 doublet liant = 2 électrons 
O : 2 doublets liants 2 doublets 
non liant = 8 électrons 
Molécule stable 

C : 4 doublets liants = 8 électrons 
O : 2 doublets liants 2 doublets non 
liant = 8 électrons 
Molécule stable 
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Attendus 
 
 
Ce que je dois connaître - Notions
 
Définitions et notions 
Configuration électronique 
Tableau périodique des éléments 
Électrons de valence 
Familles chimiques 
Stabilité chimique des gaz nobles 
Ions monoatomiques 
Molécules 
Modèle et schéma de Lewis 
Doublets liants / non liants 
Énergie de liaison 

 
Formules 
(1𝑠$)(2𝑠$)(2𝑝%)(3𝑠$)(3𝑝%)… 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
Ce que je dois savoir faire – Capacités 
 
 

Capacités à maîtriser Exercices et 
activités associées Auto-évaluation 

Déterminer la position de l’élément dans le tableau 
périodique à partir de la donnée de la configuration 
électronique de l’atome à l’état fondamental 

Activité : 1p.66 
Exercice : 5, 9, 11, 
30        

Déterminer les électrons de valence d’un atome à partir 
de sa configuration électronique à l’état fondamental ou de 
sa position dans le tableau périodique 

Activité : 1 p.66 
Exercice : 7, 9, 11, 
13, 29        

Associer la notion de famille chimique à l’existence de 
propriétés communes et identifier la famille des gaz nobles 

Exercice : 12 
       

Établir le lien entre stabilité chimique et configuration 
électronique de valence d’un gaz noble 

Activité : 2 
Exercice : 15        

Déterminer la charge électrique d’ions monoatomiques 
courants à partir du tableau périodique 

Activité : 3 p.68 
Exercice : 17, 19, 30        

Nommer les ions : 𝐻', 𝑁𝑎', 𝐾', 𝐶𝑎$', 𝑀𝑔$', 𝐶𝑙), 𝐹) 
Écrire leur formule à partir de leur nom. 

Activité : 3 p.68 
Exercice : 21        

Décrire et exploiter le schéma de Lewis d’une molécule 
pour justifier la stabilisation de cette entité, en référence 
aux gaz nobles, par rapport aux atomes isolés 

Activité : 4 p.69 
Exercice : 23, 25, 28, 
34        

Associer qualitativement l’énergie d’une liaison entre 
deux atomes à l’énergie nécessaire pour rompre cette 
liaison 

Exercice : 27, 35 

       

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 



 

L’essentiel du cours 
 
 

 

 


