
 Prérequis de chimie

1. L'atome

Les atomes sont des « petits grains de matière » qui constituent la matière.
L’atome est un système complexe que l’on va étudier à l’aide d'un modèle simple.

1A. Structure de l'atome

Un atome est constitué d’un noyau sphérique central, autour duquel gravitent
des électrons. Ce modèle permet de décrire de façon simple l’atome. C’est le

modèle de Rutherford (1910). On représente l’atome par une sphère. Son

rayon atomique a un ordre de grandeur de 10-10m (0,1 nm).

1B. Le noyau

Le noyau a un rayon de l’ordre de 10-15 m (1 fm), c’est à dire 100
000 fois plus petit que l’atome. Il est constitué de nucléons :

- les protons ;
- les neutrons.

1B1. Les protons (p)

Les protons ont une charge électrique positive de valeur égale à e = 1,6.10-19C, c’est la
plus petite charge électrique que puisse porter une particule (charge élémentaire).

Remarque : C est le symbole de « coulomb » et c'est l'unité internationale de la charge

électrique. Les protons ont une masse égale à 1,673.10-27 kg, notée mp.

1B2. Les neutrons (n)

Les neutrons sont électriquement neutres.

Les neutrons ont une masse égale à 1,675.10-27 kg notée mn.

1C. Les électrons (e-)

Les électrons possèdent une charge électrique négative de valeur : - e = -1,6.10-19 C

Leur masse est environ 1800 fois plus petite que celle des nucléons (m(e-) = 9,109.10 -31 kg).

1D. Composition de l'atome

Chaque atome est caractérisé par deux nombres :
- le numéro atomique, noté Z ; il correspond au nombre de protons contenus

dans le noyau. Il est aussi appelé nombre de charge.
- Le nombre de nucléons, noté A ; il correspond au nombre de protons et de

neutrons présents dans le noyau. Il est aussi appelé nombre de masse.

1D1. Nombre d'électrons

Un atome isolé est électriquement neutre : la somme des charges électriques des particules est nulle. La
charge du noyau est +Z.e (c’est pour cela que Z est appelé nombre de charge). La charge des électrons
doit donc être –Z.e. Un électron ayant une charge –e, l’atome possède autant d’électrons que de protons,

c’est à dire Z électrons. Exemple : Le carbone possède 6 protons, il a donc 6 électrons.

1D2. Masse d'un atome

La masse d’un atome est approximativement égale à la somme de la masse des particules qui le composent :
matome ≈ Z.mp + (A-Z).mn + Z.me- Exemple : calcul de la masse d’un atome de carbone : mC≈

6. mp +(12-6).mn + 6.me- soit mC≈ 6. 1,673.10 -27 +(12-6). 1,675.10-27+ 6. 9,109.10-31

soit mC ≈ 2,0093.10-26 kg ≈ 2,009.10-26kg. On sait que la masse de l’électron est négligeable
devant celle d’un nucléon (2000 fois moins lourd). On va donc simplifier le calcul de la masse d’un atome en

ne prenant en compte que les nucléons et en remarquant qu'elle est proportionnelle au nombre de nucléons A
(d’où le nom de nombre de masse). matome≈ Z.mp +(A-Z).mn ≈ A.mnucléon Exemple : calcul de la

masse d’un atome de carbone 12 : mC≈ 6. mp +(12-6).mn soit mC≈ 6. 1,673.10 -27 +(12-6).

1,675.10-27 soit mC ≈ 2,0088.10 -26 kg ≈ 2,009.10-26kg ou bien encore mC≈ 12. mnucléon soit

mC≈ 12.1,674.10-27 soit mC≈ 2,0088.10-26kg ≈ 2,009.10-26 kg ≈ 2,01.10-26 kg (on trouve pareil)

1E. Exercices

2. Les éléments chimiques

Tableau périodique des éléments (seuls les 92 premiers éléments sont naturels, tous les autres sont
artificiels). Chaque case du tableau périodique correspond à un élément chimique. Un même élément

chimique correspond à plusieurs entités chimiques (atomes, ions, isotopes).

2A. Les isotopes

Des atomes ayant le même nombre de protons Z, mais un nombre de nucléons A différent sont des isotopes.
Des atomes isotopiques ont les mêmes propriétés chimiques. Ils sont désignés par le même nom et par le
même symbole. Seule change l’indication du nombre de nucléons (seul le nombre de neutrons change).

2B. Les ions monoatomiques

Un ion monoatomique est un atome qui a perdu ou gagné un ou plusieurs électrons.
Au cours du passage de l’atome à l’ion le noyau n’est pas modifié, le numéro
atomique Z n’est pas modifié. L'ion n'est pas neutre contrairement à l'atome.

2C. Élément chimique

Un élément chimique est l’ensemble des entités possédant le même nombre de protons dans leur
noyau. Un élément est caractérisé par son symbole et son numéro atomique Z donc le nombre de

protons qu'il possède dans son noyau. C'est ce qui lui donne son nom (son numéro atomique Z, et peu
importe le nombre de neutrons et d'électrons, pour l'élément, seul compte le nombre de protons.

2D. Exercices

3. Stabilité des atomes

3A. Les couches électroniques

Les électrons des atomes ne se répartissent pas de manière aléatoire autour du noyau mais sont
rangés sur différentes couches électroniques : La couche K : possède 2 électrons au maximum.

La couche L : possède 8 électrons au maximum. La couche M : possède 18 électrons au
maximum. La couche K est la plus proche du noyau, vient ensuite la couche L puis la couche M
puis N, O, P, et Q. Lorsqu’une couche est pleine ont dit qu’elle est saturée. La dernière couche

est la couche externe, également appelée couche de valence (valence shell en anglais).

3B. Remplissage des couches

Chaque atome possède sa structure électronique. Donner la structure électronique d’un atome consiste à

indiquer le nombre d’électrons sur chaque couche. Ex : le néon : Ne (Z=10) : (K)2(L)8 Il existe des
règles de remplissage simples valables uniquement si Z ≤18 - On répartit les électrons sur la couche K

jusqu'à saturation ;
- On répartit les électrons sur la couche L jusqu'à saturation ;

- On répartit les électrons sur la couche M jusqu'à saturation. Les électrons placés sur la dernière couche
sont les plus éloignés du noyau, on dit qu’ils sont sur la couche externe (couche de valence). Ces

électrons permettent de prévoir la réactivité des atomes. Exemple de structure électronique de différents

atomes : Na (Z=11) : (K)2 (L)8 (M)1 - Li (Z=3) : (K)2(L)1 - F (Z=9) : (K)2 (L)7 -Cl (Z=17) : (K)2(L)8 (M)7

Remarque : Li et F appartiennent à la période 2 (ligne 2) Na et Cl appartiennent à la période 3 (ligne 3)

3C. Règles de stabilité

3C1. Les gaz rares (ou gaz nobles)

Les gaz rares sont les éléments situés dans la dernière colonne du tableau périodique. Ces gaz ont
une particularité, ils possèdent tous 8 électrons sur leur couche externe (sauf l’hélium : 2 électrons).

Ne (Z=10) : (K)2 (L)8  - Ar (Z=18) : (K)2(L)8(M)8. Cette caractéristique leur donne une grande stabilité
chimique, on dit qu’ils sont chimiquement neutres. Ils restent naturellement à leur état atomique.

3C2. Les autres éléments

Les autres éléments n’existent pas naturellement sous forme atomique car ils ne sont pas stables
(ils ne possèdent pas 8 électrons sur leur couche externe). Pour gagner en stabilité, ils cherchent à
obtenir la même structure électronique que le gaz rare de numéro atomique le plus proche du leur.
Exemple : Le magnésium n’existe pas naturellement. En présence d’eau il forme l’ion magnésium

Mg2+. Mg (Z=12) : (K)2(L)8(M)2 Mg2+ (10 électrons) : (K)2(L)8 structure
électronique du néon (il est plus facile de perdre 2 électrons que d’en gagner 6). Le chlore n’existe

pas naturellement. En présence d’eau il forme l’ion chlorure Cl-. Cl (Z=17) : (K)2(L)8

(M)7 - Cl- (18 électrons) : (K)2(L)8(M)8 structure électronique de l'argon (il est plus
facile de gagner 1 électron que d’en perdre 7).

3C3. Règle du duet et règle de l'octet

Les éléments chimiques dont le numéro atomique est proche de 2 (n° atomique de l’hélium) adoptent
la structure électronique de l’hélium. Ils possèdent 2 électrons sur leur couche externe et augmentent
leur stabilité. C’est la règle du duet. Les autres éléments chimiques adoptent la structure électronique
du néon ou de l’argon, ou du gaz rare le plus proche pour avoir 8 électrons sur leur couche externe et

augmenter leur stabilité. C’est la règle de l’octet. Pour obéir à ces règles, les atomes :
- perdent ou gagnent des électrons : formation d’ions monoatomiques ;

- s’associent à d’autres atomes : formation de molécules ou d’ions polyatomiques.

3D. Exercices

4. Les molécules

4A. Définition

4A1. Molécules

4A2. La liaison covalente (simple ou multiple)

4B. Les formules

4B1. Formule brute

4B2. Formule développée et semi-développée

4C. Isomérie

5. La quantité de matière : la mole

5A. Définition de la mole

5B. La masse molaire M

5B1. Masse molaire atomique

5B2. Masse molaire moléculaire

5B3. Relation entre quantité de matière et masse

5C. Le volume molaire Vm

5C1. Volume molaire des liquides et des solides

5C2. Volume molaire des gaz

5D. Exercices
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