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COURS D’ATOMISTIQUE 

CHAPITRE I : STRUCTURE DE L’ATOME 

I. Introduction 

La matière peut être décrite à deux niveaux : 

 macroscopique qui concerne la partie observable et mesurable à notre échelle (Ensemble 

de molécules, d’atomes ou d’ions). 

  microscopique qui concerne les particules réelles (molécule, atome ou ion).  

Il existe à l’heure actuelle 116 atomes ou éléments dont 92 sont naturels et les atomes restant 

sont artificiels c’est-à-dire crée par l’homme. 

Chaque atome est désigné par son nom et son symbole. 

Exemple :          Oxygène : O               Chlore : Cl 

Les atomes diffèrent par leurs structures et leurs masses, et sont eux même fragmentés en petites 

particules : les électrons, les protons et les neutrons. 

L’atome et la molécule sont donc des particules de très petites dimensions, leurs masses sont 

de l’ordre de 10-24 g à 10-27 g. Ces chiffres ne sont pas pratiques, on utilise la notion de mole. 

Une mole correspond à la quantité de matière contenue dans 6,02 ×1023 particules (atome ou 

molécule). N = 6,02 ×1023 est le nombre d’Avogadro qui a été déterminé expérimentalement. 

II. Les constituants de l’atome 

L’atome est un ensemble électriquement neutre comportant une partie centrale, le noyau 

chargé positivement et constitué de deux types de particules, protons et neutrons, appelées 

nucléons, ou est centrée pratiquement toute sa masse, et autour duquel gravitent des charges 

négatives élémentaires ou électrons. 

 



 

3 

Elément Charge (C) Masse (Kg) 

Electron -1,6 10-19 9,11 10-31 

Proton 1,6 10-19 1,672 10-27 

Neutron 0 1,6747 10-27 

N.B. 

- La masse du proton est 1836 fois supérieure à celle de l’électron. 

- Les protons et les neutrons sont appelés « les nucléons ». 

L'atome est un ensemble électriquement neutre comportant un noyau (protons + neutrons), où 

est centrée pratiquement toute sa masse, autour duquel se trouvent des électrons. 

III. Les caractéristiques de l’atome 

1. Représentation  

A chaque élément chimique, on a associé un symbole. Il s’écrit toujours avec une majuscule, 

éventuellement suivie d’une minuscule. 

XZ
A  

- X est le symbole de l’élément. 

- Z est appelé numéro atomique ou nombre de charge, il désigne le nombre de protons (c’est 

aussi le nombre d’électrons pour un atome neutre). 

- A est appelé nombre de masse, il désigne le nombre de nucléons (protons + neutrons). 

Si N représente le nombre de neutrons, on aura la relation :   A = Z + N. 

 Exemple 

Fe (P = 26, N = 30, Z = 26) 26
56  

2. Les isotopes 

On appelle isotopes d’un élément donné, des atomes ayant le même nombre de protons (même 

Z) mais un nombre de neutrons différent (A différent). Les isotopes ne diffèrent alors que par 

la composition des noyaux. 

 Exemple 

H1
1  (99,7 %)           H (0,3 %)1

2         H1
3  (traces) 

       C6
12  (99 %)        C  (1 %)         6

        13  C6
14  (traces %)   
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3. Mole et masse molaire 

3.1. la quantité de matière 

La mole est la quantité de matière qui contient autant d'atomes qu'il y a dans 12g de carbone 

12. Ce nombre est appelé Nombre d'Avogadro NA = 6,022. 1023. 

Donc 1 mol d'atomes (ou d'ions ou de molécules …) contient 6,022. 1023 Atomes (ou ions, ou 

molécules…). 

 Exemple 

1 mole de Cu = 6,022.1023 Atomes de Cu        

1 mole de H2O = 6,022. 1023 Molécules de H2O 

3.2. la Masse molaire atomique 

La masse d'une mole d'atomes d'un élément est appelée la masse molaire de l'atome. 

3.3. La masse atomique moyenne de l’élément  

Dans le cas général, un élément possède un ou plusieurs isotopes ; donc la masse atomique sera 

la somme des proportions relatives à chaque isotope. 

M(x) =
∑(Mi× xi)

100
        

Mi ∶  Masse molaire de l′isotope i, xi: l
′abondance de l′isotope i 

L’unité de la masse relative est en : g/mol ou u.m.a. 

 Exemple : Le chlore possède deux isotopes Cl17
35  et Cl17

36  et dont les proportions (abondances) 

sont 75% et 25%. 

Donc :  

𝑀(x) =
∑(Mi ×  xi)

100
=  

x1M1 + x2M2 

100
 

=
(75 × 35) + (25 × 36) 

100
 

= 35,5g/mol 

4. L’unité de masse atomique u.m.a. 

Le Kg est mal adapté pour les dimensions de l’atome. On prend donc une unité particulière, 

appelée unité de masse atomique noté u.m.a. 

L’u.m.a est par définition le 1/12 de la masse d’un atome de l’isotope 12 du carbone. 
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Par définition une masse de 12 g de carbone renferme NA atomes, donc  

1 u.m.a = 
12

N
 x 

1

N
=  

1

N
    Or N = 6,02 1023                donc           1 u.m.a = 1,6604 10-24 g. 

 Exemple  

Masse du proton = 1,6724 10-24 g = 1,0072 u.m.a. 

Masse du neutron = 1,6747 10-24 g = 1,0087 u.m.a. 

CHAPITRE II : DESCRIPTION QUANTIQUE DE L’ATOME  

Dans la description quantique de l’atome, l’état d’un électron c’est-à-dire : son énergie, 

ses mouvements autour du noyau et la forme de l’orbitale, est défini par 4 paramètres 

appelés nombres quantiques : n , l , ml et s . 

I. Les nombres quantiques 

1.  Le nombre quantique principal n : n  N*  

Permet de : 

 Quantifier l’énergie de l’électron. 

 Définir une couche électronique ou un niveau d’énergie. 

Chaque niveau n (ou couche) lui correspond un maximum de 2n2 électrons. 

n 1 2 3 4 5 

Couche K L M N O 

Nombre d’e- max 2 8 18 32 50 

NB : L’énergie d’un niveau n est donnée par la relation (établie par Bohr lors de l’étude de 

l’atome d’hydrogène) : En = -13,6. 
Z2

n2. 

2. Le nombre quantique secondaire ou azimutal l : l  N 

l caractérise la "forme" de l’orbitale ; il définit une sous-couche électronique, ou un sous 

niveau d’énergie, il prend toutes les valeurs comprises entre 0 et n-1.    0 ≤ l ≤ n-1. 

La sous-couche électronique est généralement désignée par une lettre minuscule au lieu de la 

valeur numérique de l.  

n 0 1 2 3 4 

Orbitale atomique s p d f g 
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a. Forme des orbitales atomiques 

L’orbitale atomique indique des régions de l'espace où l’électron a une forte probabilité de se 

trouver. 

 

3.   Le nombre quantique magnétique ml : ml  Z 

Il caractérise les différentes possibilités d’orientation spatiale des orbitales et prend toutes les 

valeurs comprise entre –l et +l.  

-l ≤ ml ≤ l             Il y a 2l+1 valeurs de m, donc 2l+1 orbitales. 

 l = 0 ⇒  ml  = 0  ⇒ 1 seule orientation  ⇒ 1 type d’orbitale s. 

 l = 1 ⇒  ml = -1; 0 ; 1 ⇒ 3 orientations  ⇒ 3 types d’orbitales p de même énergie. 

 l = 2 ⇒  ml = -2 ;-1; 0 ; 1 ; 2 ⇒ 5 orientations  ⇒ 5 types d’orbitales d de même énergie. 

 l = 3 ⇒  ml  = -3 ,-2 ;-1 ; 0 ; 1 ; 2 , 3 ⇒ 7 orientations ⇒ 7 types d’orbitales f. 

4.   Le nombre quantique de spin  

Le terme de spin (verbe en anglais to spin qui signifie tourner) caractérise les 2 états de rotation 

possible de l’électron sur lui-même. 

Deux orientations sont possibles :  

s = +½ symbolisé par ↑ ou s= -½ symbolisé par↓. 
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Remarque : L'habitude veut que l'électron de spin + 1/2 (  ) soit placé à gauche et l'électron 

de spin -1/2 ( ) à droite. 

 

 

 

 

 

 Exemple récapitulatif 
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CHAPITRE III : CONFIGURATION ELECTRONIQUE ET CLASSIFICATION 

PERIODIQUE 

I.  Répartition des électrons ou configuration électronique 

La configuration électronique d'un atome est la répartition de Z électrons de l'atome dans un 

état fondamental sur les orbitales atomiques, le remplissage de ces derniers doit 

impérativement respecter les règles suivantes : 

1. Principe d’exclusion de PAULI 

Dans un atome, deux électrons ne peuvent pas avoir leurs quatre nombres quantiques 

identiques. Si deux  électrons  d’un  atome  occupent  la  même orbitale  (ils ont la même  valeur  

de  n,  l,  et  m),  ils  diffèrent forcement par le nombre quantique de spin. 

 

 Exemple : 

2s1             1e-       célibataire 

2e-       appariés       (s = + 1/2 (  )   ,   - 1/2 ( ) 2s2         

()   n = 2        l = 0        m = 0          s= ½ 

( )                 n = 2        l = 0        m = 0          s= - ½ 

Pour une couche n, le nombre de cases est n² et le nombre d’électrons est 2n². Une case 

quantique ne peut contenir au maximum que deux électrons de spins opposés. 

2. Principe de stabilité. Règle de KLECHOVSKI 

 Les électrons occupent les orbitales atomiques les plus stables c’est à dire celles de plus 

basse énergie. 

 L’ordre des énergies croissantes est l’ordre des valeurs croissantes de la somme (n+l). 

 Si deux sous couches correspondent à la même valeur de (n+l), la sous couche avec la 

plus petite valeur de n a l’énergie la plus basse. 

 Les orbitales d’une même sous couche ont la même énergie. 
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3. Règle de HUND 

Les électrons occupent un maximum d’orbitales ayant le même nombre quantique l, avant de 

les compléter par un deuxième électron de spin opposé. 

 Exemple : 2p3 

 

 

 Exemples et exceptions 

3Li : 1s2 2s1    

9F : 1s² 2s² 2p5 

19K : 1s² 2s² 2p6 3s² 3p6 4s1 

51Sb : 1s² 2s² 2p6 3s² 3p6 3d10 4s² 4p6 4d10 5s² 5p3  

Il existe des exceptions ou ces règles ne sont pas respectées, en raison essentiellement du 

voisinage en énergie des niveaux 4s 3d et 5s 4d. 

24Cr :        1s² 2s² 2p6 3s² 3p6 4s² 3d4     (faux) 

                  1s² 2s² 2p6 3s² 3p6 3d5 4s²      (correcte) 

29Cu :        1s² 2s² 2p6 3s² 3p6 4s² 3d9     (faux) 

                  1s² 2s² 2p6 3s² 3p6 3d10 4s1      (correcte) 

NB : Lorsqu’il existe des électrons célibataires (non appariés), l’atome est dit 

paramagnétique. Si au contraire tous les électrons sont appariés, il est dit diamagnétique. 
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II.   Couche de valence (ou externe) d’un atome  

Les électrons de valence d’un élément sont ceux qui occupent la dernière couche ; (nombre 

quantique principal le plus grand) et les sous-couches en cours de remplissage. 

Ce sont ces seuls électrons de valence qui sont responsables de propriétés chimiques de l’élément 

et ce sont eux qui sont donc mis en jeu dans l’établissement des liaisons chimiques. 

 

III.  La classification périodique des éléments 

La classification moderne est basée sur le classement des éléments par numéro atomique Z 

croissant, donc s’appuie sur la structure électronique des atomes. 

Le tableau périodique est constitué de 7 lignes appelées "périodes" et de 18 colonnes appelées 

"familles". 

 Le numéro atomique croît de gauche à droite dans une période et de haut en bas dans une 

colonne. 

 Les éléments d'une même période ont la même valeur du nombre quantique principal 

maximal n.  

 Les éléments appartenant à une même colonne ont généralement la même structure 

électronique externe, donc ont souvent des propriétés chimiques ou physiques 

voisines (ne pas généraliser !). 
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Tableau I : Tableau périodique des éléments. 

 

La classification périodique est divisée en 4 blocs en fonction de la structure 

électronique externe des éléments. 

Ces blocs, dénommés s, p, d et f, comportent des éléments dont les électrons de valence 

appartiennent aux sous-couches correspondantes : 

Tableau II : Les différents blocs du Tableau périodique. 
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1. Les périodes. 

Une période correspond à une valeur fixe du nombre quantique n. 

 Exemple :             n = 3                   3ème période 

 

2. Les groupes (ou familles) 

Chaque colonne du tableau périodique contient un groupe d’éléments qui possèdent des couches 

de valences identiques, donc même configuration électronique externe. 

Exemple : Groupe IA : H, Li, Na, K, … 

1H : 1s1     

3Li : 1s2 2s1    

11Na : 1s² 2s² 2p6 3s1   

19K : 1s² 2s² 2p6 3s² 3p6 4s1 

3. Les principales familles du tableau périodique 

o Famille des alcalins : Groupe I A (sauf l’hydrogène) : Leurs configurations électroniques 

externes sont de type ns1. 

o Famille des alcalino-terreux : Groupe II A : Leurs configurations électroniques externes 

sont de type ns2. 

o Famille des halogènes : Groupe VII A : Leurs configurations électroniques externes sont 

de type ns2 np5. 

o Famille des gaz rares : Groupe VIII A ou 0 : Leurs configurations   électroniques sont de 

type ns2 np6. 

o Famille des éléments de transitions : Bloc D : Ce sont des éléments qui possèdent les 

orbitales d incomplètement remplis. Leurs configurations électroniques sont de type : ns2 

(n-1)d x avec 0 < x ≤ 10. 

o Eléments des triades. Ces éléments constituent le groupe VIII. On distingue trois types 

de triades : Triade du Fer (Fe, Co et Ni), Triade du palladium (Ru, Rh et Pb) et Triade 

du Platine (Os, Ir et Pt). 

o Eléments des terres rares. Ces éléments possèdent les orbitales f en cours de remplissage. 

Les éléments qui correspondent au remplissage de l’orbitale 4f, sont les lanthanides.  

Ceux qui correspondent au remplissage de l’orbitale 5f appelés les actinides. 
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Tableau III : Les différentes familles du tableau périodique  

 

4. Variations des propriétés physiques dans le tableau périodique 

a. Le rayon atomique « ra » 

On peut définir le rayon atomique comme étant la moitié de la distance entre les centres des 

deux atomes liés par une liaison simple. 

 

D'une manière générale, le rayon atomique tend à décroître lorsqu'on parcourt une période de 

gauche à droite. Ceci résulte du fait que la charge électrique du noyau atomique augmente tout 

au long de chaque période, ce qui augmente l'attraction du noyau sur les électrons et diminue 

par conséquent le volume des orbitales atomiques.  

Dans un groupe, au fur et à mesure que le nombre d'électrons Z croît, les couches K, L, M,… 

sont peuplées. L'enveloppe de la distribution électronique devient de plus en plus volumineuse 

et par conséquent ra augmente. 
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b.  L’énergie d'ionisation (E.I) ou potentiel d'ionisation (P.I). 

L’énergie d’ionisation de l’atome d’hydrogène est l’énergie nécessaire pour arracher un 

électron d’un atome ou d’un ion à l'état gazeux. 

X(gaz)   →    X+
(gaz) + 1e- 

 Exemple :                              Be   →    Be+   +   1e-                 E.I1 = + 899 kJ mol-1 

 L'énergie d'ionisation augmente dans une période de gauche à droite. Ceci se justifie par 

le fait que l'électron est d'autant plus lié au noyau que la force d’attraction exercée par ce 

dernier est grande. 

 Dans un groupe, E.I diminue de haut en bas avec l'augmentation de Z et du nombre 

quantique principal n. L'électron périphérique s'éloigne du noyau, donc il est moins lié. 

 

c.   Affinité électronique (A.E) 

L'affinité électronique d'un atome X est l'énergie dégagée lorsque cet atome capte un électron. 

X(gaz)   +    1e-       →      X-(gaz) 

Par comparaison avec l’énergie d’ionisation, l’affinité électronique lui serait équivalente en 

valeur absolue. Ceci indique que A.E varie dans le même sens que E.I dans le tableau 

périodique. 
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d.   L’électronégativité (χ) 

L’électronégativité (E.N) d’un atome ne se manifeste qu’en présence d’un autre atome. Il 

traduit la capacité d’un atome d’incorporer un électron d’un autre atome, dans son cortège 

électronique. Il tient compte à la fois du potentiel d’ionisation PI et de l’affinité électronique 

AE.  

Dans une ligne du tableau périodique, l’électronégativité des éléments croit de gauche 

à droite. 

Dans une colonne elle croit de bas en haut. 

 

 

L’électronégativité est une grandeur relative, elle est évaluée par les échelles de Pauling et de 

Mulliken.  

a. Echelle de Pauling : 

Soit une molécule A-B ; supposons que B est plus électronégative que A :     (: 

électronégativité). 

Alors on a : 
𝐁

−  
𝐀

= 𝐊√𝐄𝐀−𝐁 −  √𝐄𝐀−𝐀. 𝐄𝐁−𝐁 

Avec : 

EA-B, EA-A et EA-B : énergie de liaison de A-B, A-A et B-B. 
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Remarques : 

o K = 0,208 si les énergies sont exprimées en kcal/mol. 

o K = 0,102 si les énergies sont exprimées en kj/mol. 

o Pauling a attribué d’une manière arbitraire à l’élément le plus électronégatif, le fluor la 

valeur 4 (
F
P = 4). 

b. Echelle de Mulliken  

Selon Mulliken l’électronégativité est définie par : 


𝐗
𝐌 = 𝟏/𝟐(𝐄. 𝐈 + 𝐀. 𝐈) 

PI : l’énergie d’ionisation (Kcal.mol-1). 

AE : d’affinité électronique (Kcal.mol-1). 
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COURS DE LIAISON CHIMIQUE 

I. Introduction 

Le modèle de l’atome que nous avons étudié représente l’atome isolé. Or, à part les gaz rares, 

très peu de corps sont formés d’atomes isolés. Dans la plupart des corps qui nous entourent, les 

atomes sont liés les uns aux autres pour former des molécules dont l’énergie est plus faible que 

celle des atomes qui les constituent. La molécule est le résultat d’un assemblage d’atomes (2 ou 

plusieurs), liés entre eux par des liaisons chimiques. 

a. Principaux types de liaison chimique 

Il existe plusieurs types de liaisons chimiques : 

 Liaisons interatomiques : Liaison covalente, Liaison ionique, Liaison métallique 

 Liaisons intermoléculaires : Liaison hydrogène, Liaison de Van Der Waals 

Dans ce chapitre, on se limitera à l’étude de la liaison covalente. 

II. La liaison covalente 

La liaison covalente est obtenue quand l’E.N de l’atome A est égale ou voisine de celle de B. 

Les atomes mettent en commun deux électrons en formant un doublet électronique. 

a. Représentation de Lewis 

C’est moyen simple pour représenter les liaisons covalentes dans une molécule. Dans ce schéma 

ne figurent que les électrons de valence, ces électrons sont responsables des propriétés de la 

réactivité des éléments.  

On représente par : 

 Des tirets — les électrons appariés ou doublet libre. 

 Des points • les électrons célibataires. 

 Case quantique vide par un rectangle. 

 Valence d’un atome : 

Le nombre d’électrons célibataires donne la valence de l’atome, c.à.d le nombre de liaison 

que peut former un atome. 

L’hydrogène possède 1 électron célibataire : il est monovalent. 

L’oxygène possède 2 électrons célibataires : il est divalent. 

L’azote possède 3 électrons célibataires : il est trivalent. 

L’atome de carbone possède 4 électrons célibataires : il est tétravalent.  
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i. Liaison covalente simple 

Lorsque deux atomes mettent en commun un doublet un doublet d’électron, ils forment la 

liaison simple. 

 Exemple :   

       9F : 1s2 2s2 2p5                                             

1H : 1s1  

ii. Liaison covalente multiple 

Deux atomes peuvent s’unir entre eux par plusieurs liaisons simultanément, on parle alors de 

liaisons multiples. Il existe trois de types de liaisons simple, double et triple qu’on symbolise 

par des traits.  

Le modèle de Lewis prévoit également la formation de liaisons doubles ou triples. 

 Exemple : 

 

Application : Donner la structure de Lewis des molécules suivantes : PCl3 ;  NCl3 ; H2O; H3O+. 

iii. Liaison de coordinance ou liaison covalente dative  

L’un des deux atomes (le donneur : A) fournit un doublet de sa couche externe. L’autre 

(l’accepteur : B) reçoit ce doublet dans sa case vide de sa couche externe, la liaison dative est 

identique à la liaison covalente, cependant, elle est représentée par une flèche du donneur à 

l’accepteur. 

La liaison covalente simple et dative, sont totalement identique et indiscernable, il ne différent 

que dans leurs modes de construction sur le papier. 
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 Exemple : Ion NH4
+, est obtenu à partir de NH3 (ammoniac) en milieu acide. 

 

N.B : Dans une molécule, les doublets assurant des liaisons sont dits liants et ceux qui 

n’assurent pas de liaisons sont dits non-liants (ou doublets libres). 

b.  Règle de l’octet 

Les atomes de 2ème et 3ème ligne de la classification cherche en générale à compléter ses cases 

quantiques pour s’entourer de huit électrons (octet), en adoptant ainsi la configuration 

électronique ns2 np6 (gazes rares). 

III. Charges formelles  

Au cours de la formation d’une liaison, il peut y avoir mise en commun d’un e- par chaque 

atome, ou bien un des deux atomes "apporte" les 2e- de la liaison. 

 

Dans le second cas, on fait apparaître des charges formelles pour indiquer qu’il y a eu "perte" 

d’un e- pour A et "gain" d’un électron pour B.  

La somme des charges formelles est égale à la charge réelle portée par la molécule. 

𝐂𝐡𝐚𝐫𝐠𝐞 𝐟𝐨𝐫𝐦𝐞𝐥𝐥𝐞 (𝐂𝐅) = 𝐧é𝐥é𝐜𝐭𝐫𝐨𝐧𝐬 𝐯𝐚𝐥𝐚𝐧𝐞 − 𝐧é𝐥é𝐜𝐭𝐫𝐨𝐧𝐬 𝐚𝐭𝐭𝐫𝐢𝐛𝐢é𝐬 𝐝𝐚𝐧𝐬 𝐥𝐚 𝐦𝐨𝐥é𝐜𝐮𝐥𝐞 

                                - 1liaison = 1 e- 

                                                                                                 - 1 doublet (non liant) = 2 e- 

c. Insuffisance du modèle de Lewis 

Le  modèle  de  Lewis  est  basé  sur  un  ensemble  d’observations  et  de  constatations,  mais  

ne  repose sur aucune loi physique. Ce modèle est incapable : 

 D’interpréter en détail la structure électronique des molécules. 

 De donner des informations sur la géométrie des molécules. 
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IV. Théorie VSEPR (Répulsion des Paires Électronique de la Couche Valence) 

1. Intérêt et principe 

Intérêt : La théorie VSEPR prévoit la forme géométrique d'une molécule à partir de la 

représentation de LEWIS. Cette méthode mise au point le chimiste canadien R.J Gillespie. 

Principe : Autour de chaque atome, les paires d’électrons de valence (libres ou de liaison) 

s’éloignent le plus possible les unes des autres afin de minimiser leur répulsion électrique.   

 Exemples de la molécule d’eau 
 

 
 

2. La méthode VSEPR 

 Dans cette théorie la molécule est représentée par : 

AXnEm 

A : atome central 

X : ligand, avec un nombre n 

E : doublet électronique libre, de nombre m sur la couche de valence de l’atome A. 

Sans la présence de paires non liantes, la molécule est symbolisée par : AXn. 

Un couple de valeurs (m, n), correspond une forme moléculaire bien précise. 

La détermination des nombres m et n se fait à partir des représentations de Lewis. 

3. Règles de Gillespie 

 Tous les doublets (liants et libres) de la couche de valence de l’atome central A sont placés 

à la surface d’une sphère centrée sur le noyau.  

 Les doublets d’électrons se positionnent de telle sorte que les répulsions électroniques soient 

minimales (les doublets sont situés aussi loin que possible les uns des autres). 

4. Figures de répulsion 

La géométrie de base de la molécule est imposée par le nombre de directions prises par les 

doublets p = n + m autour de l’atome central A. 
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p m n Type Figure de 

répulsion 

Forme de la 

molécule 

Géométrie de 

la molécule 

Exemples 

 

2 

2 0 AX2  

Droite 

 

 

Linéaire 

 

BeCl2, CO2, HgCl2 

BeF2, MgF2, 

NO2
+ 

 

1 1 AXE 

 

 

 

3 

 

 

 

3 

 

0 

 

AX3 

 

 

Triangle 

équilatéral 

 

Triangle 

équilatéral 

 

CO3
2−, COF2, BF3, 

GI3; AlCl3, BCl3, 

SO3, NO3
−, 

 

2 

 

1 

 

AX2E 

 

Coudée 

forme V 

 

SnCl2, SO2 

NO2
− 

 

 

 

 

 

4 

 

4 

 

0 

 

AX4 

 

 

 

 

Tétraèdre 

 

 

Tétraèdre 

 

CH4; Ni(CO)4;  SO2Cl2; 

SO4
2−;  BeF4

2−, ClO4
−; 

 

3 

 

1 

 

AX2E 

 

Pyramide 

déformée 

 

NH3 ; SOCl2; SO3
2−; 

ClO3
−;  H3O 

+; 

 

2 

 

2 

 

AX2E2 

 

Coudée 

Forme V 

 

H2O ; SCl2 ; 

NH2
− ; ClO2

− 

 

 

 

 

 

 

 

5 

 

 

5 

 

 

0 

 

AX5 

 

 

 

 

Bi-

pyramide 

triangle 

 

Bi-pyramide 

triangle 

 

PCl5 ; PF5 ;
 PF3Cl2 

 

 

4 

 

 

1 

 

AX4E 

 

Pyramide 

déformée 

 

SeF4 ;  TeCl4; 

SF4; 

 

3 

 

2 

 

AX3E2 

 

Forme T 

 

BrF3 ; ClF3 
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2 

 

3 

AX2E3  

Linéaire (3 

atomes) 

 

XeF2 

 

 

 

 

 

 

6 

 

6 

 

0 

 

AX6 

 

 

 

 

 

Octaèdre 

 

Octaèdre 

 

SeF6 ; TeF6; 

SF6;  PF6
− 

 

5 

 

1 

AX5E  

Pyramide 

carré 

 

BrF5 ; 

IF5 ; XeOF4 

 

4 

 

2 

AX4E2  

Carré (pane) 

 

ICl4
− ; XeF4 ; 
BrF4

− 
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