
 

 

 

 

 
 

 

I - Rappels de seconde 

 1 - Le cortège électronique de l’atome 

Autour du noyau, les électrons sont répartis en couches électroniques, elles-

mêmes découpées en sous couches. 

Chaque couche est caractérisée par un nombre n > 0 et chaque sous couche par 

un nombre n ≥ l ≥ 0 tel que l=0 sous couche s ; l=1 sous couche p ; l=2 sous 

couche d... 

 

n l Sous couche(s) 

1 0 1s 

2 0 ; 1 2s et 2p 

3 0 ; 1 ; 2 3s et 3p (et 3d inutile au lycée) 

 

 

Les électrons remplissent les couches et les sous couches en suivant les règles : 

- une couche n peut contenir 2n² électrons 

- une sous couche s peut contenir au maximum 2 électrons 

- une sous couche p peut contenir au maximum 6 électrons 

 

 

 2 - La configuration électronique 

La configuration électronique d’un atome est la répartition de ses électrons 

sur les couches et les sous couches. Le remplissage des couches suit la règle de 

Klechkowski : 

 

 

 

 

 

 

 

 

La dernière couche occupée est appelée couche externe ou couche de 

valence. Elle contient les électrons qui sont mis en jeu lors les réactions 

chimiques. Les autres couches sont appelées couches internes. 

 

 

STRUCTURE DES 

ÉDIFICES ATOMIQUES 



 3 - Vers des entités chimiquement stables 

a) Règles de stabilité 

Dans les entités qu’ils forment, ions ou molécules, les atomes adoptent la 

configuration électronique externe du gaz noble le plus proche d’eux. 

 

b) Cas des ions monoatomiques 

Pour respecter les règles de stabilités, ces atomes peuvent gagner ou perdre un 

ou plusieurs électrons. 

Ils obtiennent ainsi la configuration électronique du gaz rare le plus proche et 

une couche externe saturée (c'est à dire remplie). 

 

c) Modèle de Lewis 

Lors de la formation des molécules, les atomes mettent en commun chacun un 

électron externe pour former un doublet liant appelé liaison covalente.  

Les électrons externes qui ne participent pas à la liaison covalente restent 

attachés à leurs atomes respectifs et forment des doublets non liants. 

 

 

 

 

 

 

 

 

La représentation de Lewis schématise la structure externe d’une molécule : 

- Le noyau et les couches internes sont représentés par le symbole de l’élément. 

- Les électrons de la couche externe entourent le symbole. Ils sont représentés 

par un tiret quand ils sont en doublet. 

 

 

 

 

 

 

Remarques : 

- Une liaison covalente peut être simple, double ou triple. 

- Dans la représentation de Lewis d’une molécule, chaque atome doit donc être 

entouré de 1 ou 4 doublets pour satisfaire à la règle du duet ou à celle de l’octet. 

 

 

Exercices de révision : n° 1 à 12 p.87 

 



II - Représentation de Lewis des ions 

Exemple :  

Le sodium, Z = 11,  a pour configuration électronique 1s² 2s² 2p6 3s1   

Sa représentation de Lewis est donc  Na●. Il va perdre un électron pour adopter 

la configuration électronique du gaz rare le plus proche, c'est à dire le néon. Sa 

couche de valence devient alors la couche 2 avec 4 doublets non liants. 

 

Pour les ions polyatomiques, on considère qu'ils sont formés à partir d'un groupe 

d'atomes: 

- si le doublet non liant d'un atome devient un doublet liant, l'élément porte une 

charge positive. 

- si un doublet liant d'un atome devient un doublet non liant, l'élément porte une 

charge négative. 

 

Exemples : ion oxonium H3O
+ et ion hydroxyde OH- 

 

 

 

 

 

 

 

 

III - La géométrie des édifices atomiques 

La géométrie d'une molécule ou d'un ion polyatomique est celle dans laquelle les 

doublets d'électrons externes, liants et non liants, de chaque atome 

s'écartent le plus possible les uns des autres. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

IV - La polarité des molécules 

 1 - L’électronégativité 

L'électronégativité est une grandeur qui traduit la capacité d'un atome A à 

attirer vers lui le doublet d'électrons qui le lie à un atome B. Elle est notée χ 

(khi) et est sans unité. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Remarque : On considère que la liaison C-H n'est pas polarisée. 

 

 2 - Polarité d’une molécule 

Une molécule est polaire si les positions moyennes des charges partielles +q et 

-q ne sont pas confondues. Dans le cas contraire, elle est apolaire. 

Exemples : molécules CO2 et H2O. 

 

 

 

 

 

Exercices : p 99  n° 30, 31, 34, 37, 38, 46, 55, 56, 67 


