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Qu’est-ce que la chimie ?
«La chimie s’occupe de la matière, de ses propriétés et de ses transformations »

Pourquoi étudier la chimie ?

Vie humaine :

Plus de 2000 réactions chimiques thermodynamique, cinétique strictement 

contrôlées : 37,0 ± 0,2 °C

Ressources naturelles :

nourriture (agriculture)

matériaux (habitat, loisirs)

textiles (habillement)

médicaments (santé) 



Aujourd’hui, la chimie est une science quantitative

→ 18e siècle : descriptive

Lavoisier énonce en 1793 :

Loi de conservation de la matière :

« Rien ne se perd, rien ne se crée tout se transforme »

Antoine Laurent de Lavoisier

(1743-1794)



origines de la chimie…
Il est considéré comme un des
précurseurs de la chimie pour être le
premier à l'avoir pratiqué de
manière scientifique.
Il reconnut clairement et proclama l'importance
de l'expérimentation :
Ses travaux constituèrent des avancées
significatives à la fois sur les plans théoriques
et expérimentaux 
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Quel est le but de l'atomistique ? 
Description de la répartition des électrons pour 

tous les éléments 

Etude des conséquences de cette répartition sur 
les propriétés physico-chimiques des éléments 

Nous nous intéresserons à la construction de 
molécules à partir de ces éléments. 



DEFINITIONS
Nombre d'Avogadro

En chimie et en physique, le nombre d'Avogadro noté NA ou N , est 
défini comme étant le nombre d'entités qui se trouvent dans une 

mole, c’ est le nombre d’atomes réels contenus dans 12 g de 
carbone 12.

. NA =6,02.1023

Définition de la mole
Unité de quantité de matière. La mole [symbole mol] est la quantité 

de matière d'un système contenant autant d'entités élémentaires 
[atomes,molécules, ions, électrons, etc.] qu'il y a d'atomes dans 12

grammes de carbone 12









Connaissances actuelles sur l’atome:

Les principaux constituants du noyau sont les protons et

les neutrons dont l’ensemble constitue les nucléons.

Les électrons gravitent autour du noyau

La presque totalité de la masse de l’atome est concentrée dans

le noyau qui est très petit.



Le proton: 
Charge: +e = 1,6021892.10-19C.

Masse: m
p = 1,6726231.10-27 Kg.

Le neutron
Charge: nulle

Masse: m
n = 1,6749286.10-27Kg

L’électron
Charge: –e = -1,6021892.10-19C

Masse: m
e = 9,1093897.10-28g.



1 u.m.a. = unité de masse atomique = 1/12 de la 
masse de l'atome de carbone = 1,6606.10-27Kg



Notation du noyau
Un noyau X, constitué de Z protons et de N 

neutrons est noté

Exemple



Nomenclature des espèces chimiques

«Tout noyau défini par un nombre de protons Z et un
nombre de masse A est un nucléide »

« Des nucléides sont dits isotopes lorsqu’ils appartiennent
au même élément ».

Les différents isotopes portent le même nom évidemment,
exception pour l’hydrogène. 



La masse molaire atomique isotopique, c’est la 
masse molaire caractéristique de chaque isotope :

M (16O) = 15,99491 g.mol-1 d’abondance 99,76 %

M (17O) = 16,99913 g.mol-1 d’abondance 0,04 % 
M (18O) = 17,99915 g.mol-1 d’abondance 0,20 % 

La masse molaire, c’est la masse de l’élément, 
c’est-à-dire de l’ensemble des isotopes naturels. 

C'est la plus couramment utilisée. 



La masse atomique M , c’est la moyenne 
pondérée des masses atomiques Mi des ses 

différents isotopes.

- MX : masse atomique de l’atome X

- Mis : masse atomique des isotopes

-% Xis : abondance des isotopes (% des isotopes, tels qu’ils 
apparaissent dans la nature). 

-Avec Σ% Xis = 100



Le potassium (Z=19) existe sous forme de trois isotopes : 

39K, 40K et 41K dont les masses atomiques respectives 

sont : 38,9637 ; 39,9640 ; 40,9618 u.m.a . L'isotope 40K 

est le plus rare, son abondance naturelle est de 0,012 %. 

Sachant que la masse molaire du potassium naturel est 

39,102 g/mol, calculer les abondances naturelles des 

isotopes 39K et 41K dans le potassium naturel.

X39 + X41 = 99,988 (1)

(X39).38,9637 + (X41).40,9618 = 39,097% (2)

X39 = 92,98 et X41 = 7,01%



Les modèles atomiques

Modèle de Rutherford



L’énergie totale de l’électron est ET = EC+ EP

Ce modèle présente des inconvénients 



Insuffisances du modèle de Rutherford

Rutherford: E = f(r) donc elle est continue

Expérience: Le spectre d’émission de l’atome
d’hydrogène est un spectre discontinue

Rutherford: la théorie électromagnétique: quand
une particule chargée est soumise à une
accélération elle doit rayonner.

Expérience: L’atome d’Hydrogène dans son état 
fondamental ne rayonne pas.



Rutherford: Si la particule rayonne, son énergie
doit diminuer et son r aussi ; d’après l’expression
de ET, l’électron devrait tomber sur le noyau.

Expérience: L’atome est stable, l’électron ne
tombe jamais sur le noyau.

Vu ces contradictions dans le modèle de
Rutherford, Bohr avait proposé une autre théorie.



Modèle de Bohr(et de Sommerfeld) 

Ce modèle repose sur

4 postulats 

Niels Henrik David Bohr Arnold Sommerfeld

1885 – 1962 1868 – 1951



1er postulat: Un atome d’hydrogène est constitué d’un 
noyau positif autour duquel gravite un électron négatif 
sur une orbite circulaire
2ième postulat: L’électron ne peut se trouver que sur des 
orbites privilégiées sans émettre de l’énergie. Ces orbites 
sont dites « orbites stationnaires ».

3ième postulat: Lorsqu’un électron est sur l’une de ces 
orbites, il n’y a ni émission ni absorption d’énergie. 

L’émission ou l’absorption n’a lieu que Lorsque l’e- passe 
d’une orbite stationnaire à une autre orbite stationnaire

E = E2 - E1 = h. ( : fréquence; h : constante de Planck = 
6,62.10-34 J.s-1).



4ième postulat: Hypothèse de la quantification du moment
cinétique : le moment cinétique de l’électron est quantifié
et vaut un nombre entier de fois la constante de Planck



Application des hypothèses de Bohr:

Cas général d’un ion hydrogénoïde de numéro atomique Z 
Ion hydrogénoïde: Ion possédant un seul électron. 

Exemple: Indiquer les ions hydrogénoïdes dans la liste
suivante: Li2+ Be4+ B4+ C5+ N3+







Dualité onde-corpuscule

Albert Einstein    Louis de Broglie                Max Planck

1879-1955                                   1892- 1987                     1858-1947

La lumière se comporte comme une onde et comme 
un corpuscule



Modèle ondulatoire                 Modèle corpusculaire

E = hν

E = hν =hcσ

C’est l’énergie d’un photon (quantum)





Formule de RITZ



Les raies spectrales observées correspondent donc à des
séries de transitions électroniques entre couches permises



Exemple: Calculer la longueur d’onde et l’énergie
correspondant à la 4ème raie de la série spectrale de
Paschen. RH = 109677,5 cm-1, c = 2,998.108 m/s,

h = 6,626.10-34 J.s



Modèle quantique de l’atome

Le modèle de l’atome de Bohr permet d’expliquer le 
spectre de l’atome d’hydrogène et des ions 
hydrogénoïdes. Malheureusement, il ne permet pas 
d’expliquer les spectres des atomes polyélectroniques, 
d’où la nécessité d’une nouvelle théorie, la mécanique 
quantique (mécanique ondulatoire)



Principe d'incertitude (ou d’exclusion)
d’Heisenberg

« Il est impossible de donner en même 

temps et de façon exacte, la position et la 

quantité de mouvement d’une particule ».

Le principe d’incertitude montre 

qu’on ne peut localiser l’électron dans

l’espace.

Werner Heisenberg
1901 – 1976



On passe alors de la notion de trajectoire à celle 

de probabilité de présence de l’électron dans une 

portion de l’espace appelée orbitale atomique.

Question:

Comment calculer cette probabilité

de présence ?



L'équation de Schrödinger

Erwin Schrödinger
1887 – 1961



L’équation de Schrödinger est une équation 

différentielle dont la résolution donne E et Ψ (x, y,z)

Ψ2 est mesurable et représente la probabilité de

trouver l’électron au point (x, y, z) au temps t. 

Les fonctions d’onde Ψ, solutions de l’équation

de Schrödinger, sont appelées orbitales atomiques : 

elles sont définies par 3 nombres quantiques n, l et m 

Ψ n,l,m



Une orbitale atomique (O.A) est représentée par une 
surface fermée limitant le volume dans lequel la 
probabilité de présence de l'électron est  maximale

Signification des nombres quantiques

n : nombre quantique principal
Entier naturel différent de zéro. n= 1, 2, 3, … définit une 
couche électronique ou un niveau d’énergie





Symboliquement les O.A sont représentées par une case 





Le nombre quantique de spin « s »

caractérise les deux états de rotation possible de 
l’électron sur lui-même.



RESUME



Les électrons occupent les orbitales atomiques 
suivant les règles de :

Pauli Klechkowski Hund



Les orbitales sont remplies de sorte que n + l soit 
croissant ». De plus, « En cas d'égalité, la sous-couche 
ayant le plus petit n est remplie en premier. »



Le principe de Pauli 

« Deux électrons d’un même atome ne peuvent 
pas avoir leurs quatre nombres quantiques n, l, 
m et s identiques »

La règle de Hund

Lorsque plusieurs O.A de même énergie sont 
disponibles, les électrons occupent d’abord le 
maximum d’O.A avec leurs spins parallèles avant 
de s’apparier



Un électron est parfaitement identifié par les 4 nbres
quantiques (n, l, m, s)



Quelques exceptions à la règle de Klechkowski

Lorsque l’OA 3d commence à se remplir devient 
plus stable que 4s 



Une sous-couche d présente une stabilité
maximale. si elle est soit à moitié remplie soit

totalement remplie.



Exemple : Donner les structures électroniques des 
atomes suivants en soulignant la structure électronique 
de valence : 23V; 24Cr et 29Cu



Classifications périodiques 

Plusieurs classifications ont été rapportées, on 
retient le tableau périodique de Mendeleïev

les éléments  sont classés par ordre de 

numéro atomique Z croissant .

les éléments, qui ont la même 

configuration électronique externe

(à l’état fondamental), sont sur la

même verticale. 

Dmitri Mendeleïev
(1834 - 1907)



La règle de KLECHKOWSKI permet de prévoir le 
contenu des différentes lignes du tableau et leurs 
nombres. 

Les éléments d’une même colonne verticale ont 
des structures externes identiques 



Les blocs S, P, d et f comme indiqué dans le 
tableau correspondent respectivement au 
remplissage des sous-couches S, P, d et f. 











Exemple : Donner la structure électronique ainsi que
le numéro atomique du chalcogène qui appartient à la
3ème période.

Solution :
3ème période signifie que n le plus élevé est 3. On en
déduit la structure électronique de valence : 3s2 3p4 .

la structure électronique de l’élément cherché est donc:
1s2 2s2 2p6 3s2 3p4

En faisant la somme des e- on obtient Z = 16, il s’agit donc 
de l’élément soufre (S).





Les métaux

Un élément est considéré comme un métal si le nombre de 
ses électrons sur la couche externe est inférieur ou égal au 

numéro de la période dans laquelle il se trouve.

Exception: H(Z=1) et Ge(Z=32) ne sont pas des métaux







Les cations sont toujours plus petits que leurs atomes

neutres d’origines ( le rayons r diminue).

Les anions sont toujours plus gros que leurs atomes

neutres d’origines.

ra
+ < ra < ra

-









( Ae)

Ae varie dans le même sens que Ei



(χ)
L’électronégativité (χ) mesure l’aptitude d’un atome 
chimiquement lié à attirer à lui les électrons de liaison. 



Liaisons Chimiques 
Selon Linus Pauling, une liaison chimique lie deux atomes, 

lorsqu’il existe entre eux une force qui les rassemble.

IL faut distinguer quatre types de liaisons :



Modèle de Lewis de la liaison covalente

Liaison covalente



Les atomes caractérisés par Z > 4 tendent à posséder 8 e-
sur leur couche périphérique afin d'acquérir un état stable 
(configuration des gaz rares ns2 np6 )





Etat excité (Réarrangement)

Dans certains cas, l’état fondamental ne permet pas 

d'obtenir les liaisons désirées. Donc modifications de 

certains schémas de Lewis atomiques pour obtenir des 

états excités qui sont obtenus par mouvement d’électrons 

de valence entre cases quantiques. Ce mouvement appelé 

promotion de valence ou réarrangement.









NH3 et CH4












