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Plan de cours -—

I. Chapitre I: Structure des atomes
Structures de l'atome

Numeéro atomique

Nombre de masse

Isotopes

Masse atomique
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Il. Chapitre ll: Modele classique de I'atome
1. Modele de Rutherford
2. Modele de Bohr
3. Spectre atomique d'émission
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lll. Chapitre lll: Modeéele quantique de I'atome
1. Equation de Schrodinger (Résolution) : nombres quantiques

2. Configuration électronique d’'un atome:

a. Principe de Pauli
b. Regle de Hund
C. Regle de Klechkowski

IV. Chapitre IV: Tableau périodique des éléments chimiques
Classification

Périodes

Groupes

Familles

Energie d’ionisation

Affinité électronique

Electronégativité.
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Chapitre |: Structure des atomes *

Lobjectif : Comprendre de quoi est composée la matiere.

Physiguement, la matiere se trouve sous trois états : solide, liquide,
gaz. Or tout l'univers physique, y compris les organismes vivants, est
constitué de matiere .Celle-ci est caractérisée par sa masse et son
énergie qui mesure sa capacité a produire du travail.

‘ La matiere est formée a partir de grains élémentaires appelés ATOMES qui
différent par leurs structures et leurs masses.

Exemples:
Hydrogene : H ; Oxygene : O ; Carbone : C



1. Structure des atomes ——

Qu’est-ce qu’un atome? B Proton
* Plus petit constituant de la matiere. %

m) - 'entité fondamentale de la matiére.

e 'atome constituant d’un noyau et d’électrons.

Les particules élémentaires de I'atome
Particule Symbole Masse Charge
Electron e 9,11.1031Kg | -1,602.10%°C
-27 -19
Novyau (les Proton P 1,673.10<% Kg | +1,602.10* C
nucléons) Neutron n 1,675. 1027 Kg 0

La masse d’¢lectron est négligeable devant la masse du
m(p) ~ m(n) = 1836 m(e) proton et du neutron °
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1. Structure des atomes Tt

Identification des atomes

L'identité d'un atome et ses propriétés sont données par le nombre de particules
gu'il contient. Ce qui distingue certains éléments chimiques des autres est le

nombre de protons (Noyau).

Nombre de masse

A

) Symbole de I'élément
chimique.

7

Numeéro atomique

Carte d’1dentité d’un élément
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2. Numero atomique -—°

Définition: Le nombre atomique est ce qui permet de différencier les atomes entre
eux, il est égal au nombre d'électrons ou de protons contenus dans cet atome.

Pour un élément neutre (atome):

Z = n(p*) = n(e)

Numéro Nombre de Nombre
atomique protons d’électrons
Exemples: Cas exceptionnel:
23 Pour un élément chargé (ion):
11
z = n(p)® n(e)
4 7(c2::ientles Numéro Nombre de Nombre
nuciéons) atomique protons d’électrons
e Cut .  Zr+ , _CIF
» 40 » 17

7N ; so Fzgcu ;402r 29CU2+

.
4

0%
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3. Nombre de masse -—

Le nombre de masse de I’'atome (A) désigne le nombre de nucléons, soit |a
somme du nombre de protons et du nombre de neutrons.

A =Z+N
d:rr:a;ie \ \
N = X neutrons
Z, = 2 protons

Exemples:

14N . 160 : sscu : 912r 63Cu2+; 91 Zr4+; 35 CI-; 1602_

’
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Application

Déterminer le nombre de protons, neutrons et d’électrons des éléments suivants:
>Cl
y 17

63 16
29CuZ+ ; 802—

63 91
"N ; S0 ; aCu ; oZr QU L dr®

7 ’ 29 y 40

L'élément Nbre de protons Nbre de neutrons Nbre d’électrons




4. |sotopes

Deéfinition: On appelle isotopes des atomes qui ont le méme numéro atomique Z, mais
des nombres de nucléons A différents.

Il existe 1200 isotopes dont 300 stables.
Les 1sotopes ont des propriétés chimiques 1dentiques et des propriétés physiques différentes.

Ils se distinguent par une masse différente mais surtout une stabilité différente qui confere a
certains isotopes un caractere radioactif.

'H “H iD "H :T(instable)

9%
.ENSAH j
) S

10



Exemples : U

12 13 14
C . C 13 14 15
e S ¢~ SN 7N 7N

16 17 18
8 8 8

98,9 % 1,1% Traces
Syn. 99,634% 0,366 %
99,762 % 0,038 % 0,2%
234 . CU :69,17 %
*U :0,0055 %
64 67
U :0,7202% oCU :Traces ,,CU :Traces

U :99,2742 % »CU :30,83 %

11
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e Exercice 1:

Le numéro atomique du fer est Z =26 et son nombre de neutrons varie de 28 a 32 .

A
Ecrire sous la forme . X tous les représentants de cet élément.

* Exercice 2:
o o
L'isotope le plus abondant du chlore s'écrit 17

L'autre isotope a un nombre de neutrons égal a 20.

Ecrire la structure de cet isotope.

12
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5. Masse atomique *

Les masses s'expriment par le méme nombre mais avec des unités différentes selon que I'on
se trouve a l'échelle des moles ou a I’échelle des particules. Pour les particules on utilise
l'unité de masse atomique (u.m.a) alors qu'on utilise le gramme (g) pour les moles (ce qui
donne des g.mol?).

m(**C)
12

Définition de I'unité de masse atomique: 1 u.m.a =

Une mole d'atome de l'isotope de 12C vaut trés précisément 12 g
La masse d'un atome de Carbone est donnée par

m(C) = % grammes avec N=6,023.10%3 mol* ( N: Nombre d’Avogadro)

Donclu.m.a = % =1, 66. 10_249

Il existe deux types d’atomes : les atomes non isotopiques et les isotopes.
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 Atome non isotopique *

La masse atomique est égale a la somme des masses des constituants de I'atome :
Mg =24ZXmy,+2ZXm,+NXmy

m(p) = 1,673.1027 kg = 1,0073 u.m.a
m(n) = 1,675.10%” kg = 1,0087 u.m.a
m(e) =9,11.1031 kg = 0,548.103 u.m.a

La masse d’électron est négligeable devant la masse de proton et de neutron, donc:

Z: numéro atomique
N: nombre de neutrons
A: nombre de masse

mg=Zxm,+Nxm, =167110"%"(Z+ N)

m, = 1,671 10727 . AKg
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* Masse atomique relative (atome isotopique) D —

Dans le cas général, un élément possede un ou plusieurs isotopes ; donc la
masse atomique sera la somme des proportions relatives a chaque isotope.

L (M X x;) 0 < x; < 100
100

M(X)=Z(Mix Xl') 0<x;<1

M(x) =

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

Exemple
Le carbone présente deux isotopes stables de masse 12 uum.a et 13 u.m.a.
'abondance de ce dernier est de 1,1 %. Calculer la masse atomique.



