
2nde   GT
Physique-Chimie

Thème : Constitution et transformations de la matière

Chapitre 2     :   Vers des entités plus stables  Hachette éducation

I. Configuration électronique d’un atome

Les électrons d’un atome se répartissent en couches électroniques (n = 1,2,3…), elles-
mêmes composées d’une ou plusieurs sous-couches (s,p,d…). 

Chaque sous-couche contient un nombre limité d’électrons : 2 pour une sous-couche
de type s et 6 pour une sous-couche de type p. 

La configuration électronique d’un atome indique la répartition des électrons de
l’atome dans les différentes couches et sous-couches.

Jusqu’à 18 électrons, les sous-couches se remplissent dans l’ordre suivant : 1s → 2s →  2p →  3s →  3p.

Quand une sous-couche est saturée (pleine), on remplit la suivante.

La couche externe (ou couche de valence) est la dernière couche de la configuration électronique qui 
contient des électrons. Les électrons de cette couche externe sont appelés électrons de valence et sont 
responsable des propriétés chimiques de l’atome.
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II. Tableau périodique et configuration électronique

a) Structure du tableau 

• Le tableau périodique actuel est constitué de 7 lignes, appelées périodes, et de 18 colonnes, 
nommées familles. 

• Les éléments sont rangés par numéro atomique Z croissant.

• On change de période à chaque fois que l’on commence à remplir une nouvelle couche 
électronique. 

• Les éléments d’une même colonne possèdent en général, le même nombre d’électrons de valence. 
Ils possèdent donc les mêmes propriétés chimiques et constituent une famille chimique.                
Les éléments de la 18ème colonne constituent la famille des gaz nobles. 

• Dans le tableau périodique simplifié, deux blocs se distinguent : le bloc s qui regroupe les éléments 
dont la configuration électronique se termine par une sous-couche s (colonnes 1 et 2 + hélium) et le
bloc p qui regroupe les éléments dont la configuration électronique se termine par une sous-
couche p (colonnes 13 à 18 sauf l’hélium). 

b) Position dans le tableau périodique

Pour déterminer la période et la colonne auxquelles un élément appartient, il faut analyser sa couche de 
valence.   

Exemple     :   phosphore 1s2 2s2 2p6 3s2 3p3                                       
→ le numéro de la période est donné par le nombre n de la couche de valence : ici n=3 → 3ème période
→ pour la colonne, Il possède 2+3 = 5 électrons de valence donc 5ème colonne du tableau périodique simplifié     
     donc 15ème colonne du tableau périodique complet. (voir remarques)

Remarques     :   

La 3ème colonne du tableau périodique simplifié est celle portant le numéro 13 dans le tableau périodique complet. La 4ème 
colonne correspond à colonne numéro 14 et ainsi de suite ! En effet, les éléments dans les colonnes 3 à 12 n’apparaissent qu’à 
partir de la 4ème ligne du tableau.

On peut également observer la dernière sous-couche de sa configuration électronique, dans le cas du phosphore  3p3  on peut 
donc déduire que cet élément est dans la 3ème colonne du bloc p (qui débute colonne 13) donc : 15ème colonne.
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III] Les entités stables chimiquement

a) Vers la stabilité

Les éléments de la 18e colonne (hélium, néon, etc.) possèdent une stabilité remarquable et constituent la 
famille des gaz nobles. 

Cette stabilité est due à leur couche externe saturée contenant deux électrons pour l’hélium et huit 
électrons pour le néon et l’argon. 

Contrairement aux gaz nobles, tous les autres atomes sont instables. Pour se stabiliser, les atomes 
cherchent à obtenir la configuration électronique des gaz nobles en formant des ions ou des molécules 

b) Formation d’ions monoatomiques

En perdant ou gagnant un ou plusieurs électrons, un atome forme un ion monoatomique stable.

L’ion formé possède la configuration électronique de l’atome du gaz noble le plus proche dans le tableau 
périodique. 

Remarque     :   Les atomes des éléments d’une même colonne du tableau périodique forme des ions 
monoatomiques de même charge.

Exemple     :   Un atome de chlore gagne 1 électron. L’ion formé Cl - a la configuration électronique d’un atome 
d’argon Ar. L’argon est le gaz noble le plus proche. 

Quelques ions monoatomiques stables   à connaître     :  

3



c) Formation des molécules

Pour se stabiliser, les atomes peuvent chercher à mettre en commun des électrons
et ainsi établir des liaisons avec d’autres atomes. Ils forment alors des molécules.

Le schéma de Lewis d’une molécule est une modélisation de l’enchaînement des
atomes dans la molécule :

• chaque atome est représenté par son symbole ;
• les électrons de valence sont regroupés en doublet(s) liant(s) ou doublet(s)

non-liant(s) représentés par des tirets (un doublet correspond à 2 électrons).

Les électrons des liaisons appartiennent aux deux atomes tandis que les électrons des doublets non-liants 
appartiennent uniquement à l’atome sur lequel ils sont situés.

Dans une molécule, les atomes se lient par des liaisons covalentes obtenues par la mise en commun de 2 
électrons (doublet liant). Une liaison covalente peut-être simple ou multiple.

En exploitant le schéma de Lewis d’une molécule, il est possible de justifier sa stabilité : 
• un atome d’hydrogène doit être entouré d’un seul doublet d’électrons (soit 2 électrons)
•  les autres atomes doivent être entourés de 4 doublets d’électrons (soit 4 x 2 = 8 électrons) pour 

avoir la même configuration que celle des gaz nobles.
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Exemples :



d) Solidité des liaisons covalentes

En se liant par liaison covalente, deux atomes gagnent en stabilité. Il faudra fournir de l’énergie pour casser
la liaison. Par exemple, la molécule de dioxygène O2 est plus stable que deux atomes isolés O.

L’énergie de liaison d’une liaison covalente A-B représente l’énergie qu’il faut fournir pour rompre la 
liaison et former les atomes isolés A et B.

Ainsi, plus l’énergie de liaison est élevée, plus la liaison est stable. Il faudra en effet fournir davantage 
d’énergie pour la rompre.

Mise en application     :  
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En résumé :


