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PROGRAMME DE LA TUT' 

RENTREE

Un total de 4h d’enseignement composé de :

Cours n°1 : 

2h de cours sur le Chapitre 1 : Interactions 

rayonnement/matière et structure de l’atome 

Cours n°2 : 

2h de cours sur le Chapitre 3 : Thermodynamique + QCM



LA CHIMIE GENERALE, KESKE 

CEST GROS ?

●Les cours seront assurés par le professeur J.Golebiowski

●La Chimie Générale (Chimie G pour les intimes) est une 

matière faisant partie de l'UE 1 au S1 (sur 200 points) et 

de l'UE 3b au S2 (80 points)

●7 QCMs de Chimie G au S1 soit 45 points → MATIERE 

IMPORTANTE +++ (Et Facile!)

●2 QCMs au S2

●

●→ IMPASSE IMPOSSIBLE !



LA CHIMIE GENERALE, KESKE 

CEST GROS ?

●Matière non ronéoïsée

●Le support conseillé (recommandé) est le livre du Professeur 

Golebiowski ci contre :

●C'est la 3ème édition

(on demandera si le professeur compte sortir une nouvelle édition)



CHAPITRE 1 : 

INTERACTION RAYONNEMENT / MATIERE

STRUCTURE DE L'ATOME

I / LA LUMIERE

II / INTERACTION RAYONNEMENT –

MATIERE

III / DESCRIPTION DE L'ELECTRON

IV / CONFIGURATION ELECTRONIQUE

V / CLASSIFICATION DES ELEMENTS



I / LA LUMIERE

●Lumière = rayonnement électromagnétique

→ comportement dual ++ (onde/ particule)

→ aspect ondulatoire ET corpusculaire

●Sa vitesse (célérité) : 3.10⁸ m.s-1



I / LA LUMIERE

Aspect ondulatoire

→ longueur d'onde λ en m

→ fréquence ν en Hz (s-1)

Aspect corpusculaire

→ flux de particules (photons) = quantitée d'énergie transportée = 

QUANTUM (quantité d'énergie minimale)

h = Constante de Planck = 6,62.10-34 J.s ou J.Hz-1

λ =
𝑐

ν

E (J) = h.ν

Soit : E =
ℎ𝑐

λ



II / INTERACTION RAYONNEMENT / 

MATIERE

A : Nombre de masse = Nombre de nucléons

A = Z + N (nombre de neutrons)

Z : Nombre de protons

X : Elément chimique

q : nombre de charges

𝑍
𝐴𝑋𝑞



II / INTERACTION RAYONNEMENT / 

MATIERE

●Les hydrogénoïdes = atomes et ions ne possèdant qu'un seul électron 

(Hydrogène, 2He+)

●Energie négative ; discontinue et quantifée

●→ L'unique électron évolue sur un palier énergétique noté « n »

●L'état fondamental désigne le palier énergétique noté « n=1 »

●= niveau d'énergie le plus faible

●



II / INTERACTION RAYONNEMENT / 

MATIERE

1 eV = 1,6.10-19  J

R = constante de Rydberg = 1,1.107m-1

●Directement en eV :

𝐸(𝐽) =
− 𝑅. ℎ. 𝑐. 𝑍²

𝑛²

𝐸 =
−13,6. 𝑍²

𝑛²



II / INTERACTION RAYONNEMENT / 

MATIERE

Le phénomène d'absorption :

Absorption d'un photon d'énergie quantifiée, par un électron → entrée de l'électron 

dans un état excité

L'électron change de niveau électronique « n » pour atteindre un niveau n > 2

Afin d’être absorbée un photon doit être d’énergie EXACTEMENT EGALE à la 

différence d’énergie entre deux niveaux « n ».

Cette différence d’énergie est calculable en (eV) selon :

𝚫𝑬𝒏→𝒏′ = 𝑬𝒏′ − 𝑬𝒏 = 𝟏𝟑, 𝟔. 𝒁𝟐. (
𝟏

𝒏𝟐
−

𝟏

𝒏′𝟐
)



L’ionisation : Si le photon est d’énergie supérieure à l’énergie d’ionisation alors l’excédent 
d’énergie, est transmis sous forme d’énergie cinétique à l’électron éjecté.

II / INTERACTION RAYONNEMENT 

/ MATIERE

𝐸ℎ𝑣 = 𝐸𝑒𝑙𝑒𝑐𝑡𝑟𝑜𝑛 + 𝐸𝑐



II / INTERACTION RAYONNEMENT / 

MATIERE

Le phénomène d’émission :

• Par nature un électron à tendance à minimiser son énergie, Il 

cèdera ainsi de l’énergie jusqu’à son retour vers l’état fondamental.

• Il faut utiliser la même formule que pour l’absorption



III / DESCRIPTION DE L'ELECTRON

• Comme le photon lumineux l’électron à un comportement dualiste 

(particulaire/ondulatoire)

• Une particule => dehors de l’atome (car ionisation).

• Une onde => orbite autour de l’atome où il possède alors une 

énergie quantifiée.

• Selon de Broglie n’importe quel corps de masse m (kg) et de 

vitesse v (m.s-1) inférieure à la vitesse de la lumière (comme un 

électron) peut être considéré également comme une onde de 

matière =/= électromagnétique !

λ =
ℎ

𝑚𝑣



III / DESCRIPTION DE L'ELECTRON

• Les orbitales atomiques sont la représentation probabiliste d’une zone de 
l’espace

• Elles représentent chacune une solution à l’équation de Schrödinger

• Ces solutions dépendent de 4 paramètres que l’on appelle « nombres 
quantiques »

• Les édifices ne possédant qu’un seul électron (type hydrogénoïdes) ne 
sont concernés que par un seul nombre quantique principal « n »



III / DESCRIPTION DE L'ELECTRON

• Le nombre quantique principal « n » :

• Egalement qualifié par le terme de « couche » (tels K,L,M,etc… au 

lycée)

• Il peut prendre n’importe quelle valeur entière positive supérieure à 

0 ( n ≥ 1 ) jusqu’à +∞.

• « Il détermine le niveau d’énergie dans lequel évolue l’électron »

• Rappel : « n = 1 » correspond à l’état fondamental , « n = 2 » 

correspond au 1er niveau excité, etc…  



III / DESCRIPTION DE L'ELECTRON

• Le nombre quantique secondaire « l » :

• Lorsque plusieurs électrons se situent sur une même couche 

« n », leurs propriétés sont différentes, pour les différencier on 

leur associe une sous-couche « l »

• Sa valeur doit être comprise en 0 et (n-1).

• Ex : si « n » = 3, alors « l » peut prendre les valeurs {0;1;2}

• La valeur de « l » « décrit la forme de la zone de l’espace 

dans laquelle la probabilité de trouver l’électron n’est pas nulle, 

on appelle cette zone une orbitale atomique »



III / DESCRIPTION DE L'ELECTRON

• La forme des orbitales associées à « l » :

• Lorsque « l = 0 », => OA de type ‘s ’ ou sphérique pour « sharp »

• Lorsque « l = 1 », => OA de type ‘p’ ou en pelote pour « principal »

• Lorsque « l = 2 », => OA de type ‘d’ pour « diffuse »

• Lorsque « l = 3 », => OA de type ‘f’ pour « fundamental »



III / DESCRIPTION DE L'ELECTRON

•Le nombre quantique magnétique «m» :

•Chaque électron appartenant à une couche «n» et une sous-couche 

«l» se voit associé également un nombre quantique «m» qui lui 

associe certaines propriétés magnétiques.

•Ce nombre m varie entre : -l≤ m≤ +l

•Par exemple si «l= 2» alors «m» peut varier en {-2;-1;0;1;2}

•«La valeur de m défini la direction dans laquelle est dirigée l’OA»



III / DESCRIPTION DE L'ELECTRON

•Le nombre quantique de spin «s» :

•Il fait référence à la rotationde l’électron sur lui-même, celui-ci ne 

peut tourner uniquement selon 2 direction.

•Ce qui lui donne deux valeurs possible, une rotation positive de spin 

«s= +1/2»

•Ou une rotation négative de spin «s = -1/2»



III / DESCRIPTION DE L'ELECTRON

• La notation des orbitales atomiques se fait de la manière suivante :

• « valeur de n – symbole associé à l – direction associé à m »

• Exemple : Pour les valeurs suivantes : n = 2; l = 1; m = 0;

• On obtient la notation « nlm » => 2p0 ou 2pz que l’on simplifiera en 

2p.



III / DESCRIPTION DE L'ELECTRON

• Les cases quantiques et le principe d’exclusion de Pauli :

• Une OA peut également être représentée par une simple case

• Qui représente un « jeu unique de valeur » pour n, l et m !

• Or le principe de Pauli énonce que des électrons ne peuvent pas partager 
les 4 mêmes nombres quantiques (n,l,m,s) ! (Ex : Deux personnes ne 
peuvent pas avoir la même identité !)

• Ainsi pour la possibilité d’accueillir 2 électrons de spin « s » différents → 
+1/2 et -1/2 !



III / DESCRIPTION DE L'ELECTRON

• Electron de spin positif = 

flèche vers le haut !

• Electron de spin négatif = 

flèche vers le bas !

• On ne peut pas remplir 

une case avec des 

électrons de même spin, 

donc par des flèches dans 

le même sens !



III / DESCRIPTION DE L'ELECTRON

On note la configuration électronique comme ceci :

• [X] = 1s² 2s² 2p6 3s² 3p6 … Et ce jusqu’à ce que tous les électrons 

soient associés à une OA.

• Remarque : On note en exposant le nombre d’électrons de la 

sous couche, et le nombre « m » est passé sous silence.

• Pour le remplissage on doit appliquer les règles de Hund et de 

Pauli !



IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES

• Les règles de Hund et Pauli :

• On ne peut remplir une case quantique qu’avec des électrons de 

spin opposés (Règle de Pauli)

• Selon la règle de Hund remplir une par une les cases avec des 

électrons de même spin puis recommencer en y mettant les 

électrons de spin opposé.



IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES

On cherche à maximiser le spin -> flèche vers le haut 

au début ! 

Ensuite vers le bas 



IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES

• L’écriture de la configuration électronique suit la règle du « n + l 

minimum »

• C’est-à-dire que pour retrouver l’ordre d’écriture des OA il faut 

additionner leur nombre « n » et leur nombre « l » , on classe alors 

les OA selon les valeurs croissantes de leur somme.



IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES

• Lorsque 2 OA on la même valeur « n + l » on place en priorité 

celui qui à le « n » le plus faible.

• Ex: 3p => « n + l » = 4 et 4s => « n + l » = 4.

• Ici on écrira 3p avant 4s !

• Pour retrouver facilement la hiérarchie des orbitales on peut suivre 

le diagramme de Klechkowski



1 pour s / 2 pour p / 3 pour d / 4 pour f

IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES



IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES

• Dans le cas des ions :

• Anions : rajouter des électrons à la suite de la configuration

• Cations : écrire toute la configuration puis enlever les derniers électrons 

(Attention à l’ordre il faut d’abord enlever les électrons de l’orbitale 4s avant ceux de 

l’orbitale 3d !)

39



IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES

EXEMPLES :

Ti2+ (Z = 22) : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d2

Après application de la règle : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d2

Cu+ (Z = 29) : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s1

Application : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10



IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES

• Il existe 3 exceptions notables quant à l’écriture des configurations 

électroniques on peut noter :

• Pour les OA de type ‘d’ : -Leur saturation totale à l’aide de 10 

électrons leur confère une grande stabilité ainsi, elles devront êtres 

écrites avant les orbitales ‘s’.

• Ex du prof : On écrira : 1s² 2s² 2p6 3s² 3p6 3d10 4s²



IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES

•-Les cations formés à partir d’atomes dont les configurations 

finissent par 4s²3dx, 5s²4dx verront leurs électrons des OA 

‘s’arrachés avant ceux des orbitales de type ‘d’

•-Les configurations finissant par 4s² 3d4ou 4s² 3d9 ne seront jamais 

rencontrées car à l’instar du chrome (Z=24) et du cuivre (Z = 29) on 

complète à moitié ou totalement l’orbitale ‘d’avec les électrons de 

l’orbitale ‘s’pour des raisons de stabilité.



IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES

•Ex : [24Cr] = 1s² 2s² 2p6 3s² 3p6 4s1 3d5

[29Cu] = 1s² 2s² 2p6 3s² 3p6 3d10 4s1

(/!\La sous couche 3d10étant remplie elle passe avant 4s1 !)



IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES

•Couches de Valence et de coeur :

•On définit deux types d’électrons, les plus périphériquesau noyau 

→ électrons de valence

•Et les autres qui sont au cœur de l’atome

= couche de coeur→ électrons de coeur



IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES

•Afin d’identifier les électrons de la couche de valence et ceux de la 

couche de coeur, il est nécessaire :

-D’écrire la configuration électronique de l’élément

-S’arrêter à la première sous-couche portant le «n» le plus élevé et 

tirer un trait juste avant

•Ex: 1s² 2s² 2p6 3s² 3p6|4s² 3d6(couche de valence de 8 électrons)



IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES

•Il existe des raccourcis d’écriture de la configuration électronique :

•On utilise les éléments des gaz rares/nobles qui ont totalement 

rempli leur orbitales de valence

•Comme 2He, 10Ne, 18Ar, 36Kr, 54Xe…

•Pour remplacer les électrons de la couche de coeur



IV / CONFIGURATIONS 

ELECTRONIQUES

•Les propriétés magnétiques des atomes:

•Atomes diamagnétiques: possèdent autant d’électrons de spin +½ 

que de spin -½

-> Pas d’électrons célibataires

•Atomes paramagnétiques: possèdent un nombre différent 

d’électrons de spin +½ et -½

-> Un ou plusieurs électrons célibataires

Attention: Un atome ayant un nombre pair d’électrons n’est pas 

toujours diamagnétique.





V / CLASSIFICATION DES 

ELEMENTS



V / CLASSIFICATION DES 

ELEMENTS



V / CLASSIFICATION DES ELEMENTS

Les éléments Alcalins 

•type ‘ns1’ (= finissant en ns1)

•Première colonne du tableau périodique

•Faible énergie d’ionisation et faible attachement électronique. 

•Facilement des mono-cations (X+)

ATTENTION: L’hydrogène n’est PAS un alcalin

Moyen mnémotechnique :

Homme Libre Naît Kelquesfois Robuste c’est le Casen France



V / CLASSIFICATION DES ELEMENTS

Les Alcalino-terreux:

•Deuxième colonne du tableau périodique

•Se termine en ‘ns²’

•1ère énergie d’ionisation assez élevée mais en revanche une 

faible énergie de 2èmeionisation et un faible attachement 

électronique

•Rapidement des dications (X2+) 



V / CLASSIFICATION DES 

ELEMENTS

Les halogènes : 

•Se finit en ‘ns² np5’

•Avant-dernière colonne du tableau périodique

•Attachement électronique est élevé

•Ils deviendront facilement des mono-anions (Ex : Cl-, F-, 

etc…)

Moyen mnémotechnique :

Florentin Claqua Brutalement Irène Aterre 



V / CLASSIFICATION DES ELEMENTS

•Les gaz rares (ou gaz nobles) :

•De type ‘ns² np6’

•Dernière colonne du tableau périodique

•Très stables respectent la règle du duet (pour l’hélium) ou de 

l’octet

•Il n’ont ni un grand attachement électronique, ni une faible 

énergie d’ionisation

Attention: Hélium(type 1s2) est un gaz rare

Moyen mnémotechnique :

Hercule Négligea d’Arracher le Korsagede Xénaet Ronfla



V / CLASSIFICATION DES ELEMENTS

2ème ligne

Lili Bésa Bien Chez Notre Oncle Florentin Nestor

3ème ligne

Napoléon Mangea Allègrement Six Poulet Sans Claquer d’Argent

Moyens mnémotechniques +++


