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I) Eléments de base en chimie

MATIERE ATOME




Un peu d'histoire des sciences.

Atome .(Du grec atomos,«ce qui ne peut étre divise»).

lls possedent un noyau tres dense, chargé positivement, autour duquel
gravite un (des) électron(s) (chargés négativement).

Modéle de I'atome de Bohr (1913) et Schrodinger (1926)
les électrons tournent sur des orbites circulaires
d'énergies différentes.

A ne pas apprendre



I-1) Généralités sur L'atome :

— Noyau (+)

@‘—.—

<

Electrons (-) 9.10-31kg

Les atomes sont constitués

-d’ un noyau positivement chargé et

-d’ électrons négativement chargés qui gravitent autour du noyau
(force liant ces constituants : force électrique)

Neutrons (pas chargés)
1.7.10-%7 kg Nucléons

Protons (+) 1.7.10-%7 kg

Le noyau est constitué
-de protons positivement chargé et
-de neutrons qui ne sont pas chargés
(force liant ces constituants : force nucléaire)
Taille du noyau: environ 100 000 fois plus petite que celle de I'atome.



I-1) Généralités sur L'atome :

. . . .- .. . A
Les especes atomigues, appelés nucléides, sont symbolisés de la facon suivante : - X ”
6C

Le nucléide est défini par A = nombre de masse = nombre de nucléons (P+N) N
Z = numéro atomique = nombre de protons nucléide

Des nucléides ayant le méme nombre de proton (Z) et differents par leur nombre de masse (donc par leur
nombre de neutrons) correspondent au méme &lement et sont qualifies d'isotopes de I'éléement en question.
Exemple : le carbone (symbole C).

':C ';C 1:0 Note - Les isotopes, stables ou instables, de par leur proprietés specifiques

shondanos (emission par exemple de rayonnement), sont essentiels en medecine
Tl 8.8% 1 1% 1 traces nucléaire, avec des applications en imagerie et en thérapie.



I-1) Généralités sur L'atome :

I-1-1) Le tableau périodique des éléments

Les atomes des differents éléements chimiques sont classés dans un tableau, le tableau périodique. Le
classement initial, propose en 1869 par Dimitn Ivanovitch Mendeleiev, etait basée sur la masse
atomique croissante des élements. La masse atomique refletant le nombre de proton et de neutron. La
classification actuelle est fonction du numéro atomique Z croissant, refletant ainsi la structure

electronique des atomes.

Note :

C'est en réedigeant un volume de chimie que Mendeleiev .se rend compte
qu'en placant les élements en ordre croissant de leur numéro atomique, il
apparait une tendance en ce qui conceme les proprnétés, tendance qui se
repéte a plusieurs reprises. C'est la périodicite.

Mendeleiev dispose alors son tableau de maniere a faire apparaitre clairement
la périodicité. mais pour respecter la loi périodique a laguelle il croyait
fermement, Il a laissé certaines cases vides, correspondant selon lui a des
eléments non encore decouverts.

Persuade que les elements manquants seraient découverts, confirmant ainsi
sa theorie. Il va méme Jusqu'a predire les proprietés de trois élements
manquants en se basant sur les proprietes des élements voisins, et quiil
appelle provisoirement eka-aluminium, eka-bore et eka-silicium.

Entre 1875 et 1886, ces trois éléments (gallium, scandium et germanium) sont
decouverts. Chacun possedait bien les propriétes predites par le chimiste
russe.

Y
b k.




I-1) Généralités sur L'atome : I-1-1)Le tableau périodique des éléments
TABLEAU PERIODIQUE (partiel!) DES ELEMENTS

nombre de protons (et donc d'e’) ou numéro atomique

Z X
Nem

Masse atomique statistique ~__-

X : symbole de I'élémaent

Orignal . Métau alealins Actinidas

2 Itz alc alino-lBrmew: . hietmuy pauvres
. MMstzux de transilson . Hon-métauy

Lanthanedes Gaz rares

! Non décrits dans ce tableau

Constitué de 7 lignes appelées « périodes » et de 18 colonnes appelées « familles ».

Le numeéro atomique croit de gauche a droite dans une période et de haut en bas dans une famille.

-
m

Wl

HF;S gﬁgﬁﬂ HEH gizﬁ EEEE‘ EEEH

- e

Les élements appartenant a une méme colonne ont généralement la méme structure électronique externe et
donc des propriétés physico-chimiques trés similaires (ex : métaux alcalins)



I-1) Généralités sur L'atome :

I-1-1) Le tableau périodique des éléments

Sept couches électroniques sont connues a I'état fondamental, donc sept
périodes dans le tableau périodique standard, numérotées de 1 a 7.

1 2
e

Li Be
Na Mg
K Ca
Rb Sr

~N O O s W N -

Cs Ba *
Fr Ra *

3

Sc
Y

Lu

Lr

*lLa
* | Ac

Bloc s

4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16
B CNO
Al Si P S
Ti|V |CriMn/Fe Co|Ni Cu|/Zn Ga Ge As Se
Zr Nb/Mo Tc |Ru/Rh|Pd|Ag/Cd|In Sn Sb Te
Hf Ta| W Re Os| Ir | Pt|Au/Hg| Tl Pb Bi Po

Rf Db/ Sg Bh Hs| Mt Ds|Rg|Cn|Nh FI Mc Lv

Ce| Pr|Nd|Pm|Sm|Eu|Gd|Tb|Dy |Ho| Er |Tm|Yb
Th|Pa| U |[Np|Pu/Am|Cm| Bk | Cf|Es|Fm/Md| No
Bloc f

Bloc d Bioc p

7

Cl
Br

At
s

Xe
Rn
Og

Sous-niveaux

Nombre d'électrons par sous-couche

“liveau n

!

s p d f
. % Nombre total d'électrons par couche

i { '

p3d

da | | (4
Sz|Sp|od|Sf|Sg
Be|Bp (Gd|Ef

Ta|lp|Tf
Sz|En
Oz

Chaque période est elle-méme scindée en un a quatre blocs, qui correspondent

aux sous-couches électroniques notées s, p, d et f



I-1) Géneralités Halogénes

L o o d B4 d 1' d i CI-
I-1-1) Le tableau périodique des éléments (donnent des anions ex Cl-)

Gaz rares

Alcalins (sauf H) (donnent des ions monovalents ex Na+) (trés stables)

lAIcaIino-‘rerr‘eux (donnent des ions bivalents ex Ca++)

N

2. . Métaux alcalins . Actinides |E| Solide

1 Z Métaux alcalino-terreux . Mélaux pauvres E Liquide 12 14 15 16
. ’ : B vetaux do transiion [ Non-métaux [#] caz

2 4%3:3 . Lamhamdej . Gaz rares . Tn: Artificiel

3 ;;u P Me'raux de transition, 2

B g VilB HB

zc E..........
2

38

Sr Tc

Strordium

arez
Atomic masses in parentheses are those of the most stable or commaon Isotope.

5]

T
. e—

B

(=]
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Uus Uuo
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-

Design Cogyrighl @ 1557 Michas| Dayah (michac iZdayah eom]. bilp dwas. dayah eompaiodis’

|—>Elémen‘rs artificiels Z>92



I-1) Généralités

I-1-2) Abondance des éléments du corps humain

ELEMENT Corps humain ELEMENT Corps humain
% %

o 62,81 F 0,009

C 19,37 Fe 0,005

H 9,31 Si 0,004

N 514 In 0,002 5

S 0,64 Al 0,001

P 0,63 Cu 0,000 4

cl 0,18 Mn 0,000 1

Na 0,26 I 0,000 1

K 0,22 Co 0,000 003

Ca 1,38
Mg 0,04 | Connaitre ces symboles mais pas

les pourcentages



I-2) Radioactivité

I-2-1-nucléides et isotopes

Nucléide : (nombre bien défini de neutrons et de protons).

X

A

Z

Notation :

Z =nombre de protons = numéro atomique
A= nombre de « masse »= nombre de protons + neutrons

12
6 C Forme majoritaire du carbone : 6 protons + 6 neutrons

16
8 O Forme majoritaire de l'oxygene : 8 protons + 8 neutrons



I-2) Radioactivité

I-2-1-nucléides et isotopes

Isotopes : noyaux de méme Z mais de A différent (ils different par le
nombre de neutrons).

Exemples : .
|sotopes de I'hydrogéne

Hydrogéne (léger)
ou protium

. " o
_H . M _H

isotopes du carbone
C 11 C12 C13 C 14

1% C ’Ig C ig C
98,9 % 1,1 % Traces

composition d'un morceau de graphite

Deuterium Tritium




I-2) Radioactivité

I-2-2-Radioisotopes

Définition : isotopes dont le noyau est instable (donc sera radioactif a

un moment donné).
Se produit lorsqu'un trop grand déséquilibre existe entre le nombre de

protons et le nombre de neutrons.

Demie vie: ¢’ est le temps au bout duquel la moitié des noyaux d’ une
population se désintegrent (émission d'un rayonnement).

Carbone Tritium Tode

A
| |

11 14 3 131
. C . C H o I

Demie vie : 20,4 min 5730 ans 12,3 ans 8 jours



I-2) Radioactivité

I-2-3-Les différents types de rayonnement

Rayonnement Alpha = noyau d’hélium (2p+2n) émis par le
noyau.

Rayonnement B- = électron émis par le noyau,
(transformation d'un neutron en proton).

Rayonnement B+ = antiélectron (positon) émis par le
noyau, (transformation d'un proton en neutron).

Rayonnement gamma = rayonnement électromagnétique de
courte longueur d'onde émis par le noyau.




I-2) Radioactivité

I-2-4-Les protections.

Rayonnement alpha = peu pénétrant, une feuille
de papier suffit a les arréter.

(Mais ils sont trés dangereux par contamination
interne car trés ionisants).

Rayonnement béta = énergie variée, en
laboratoire, 1cm de plexiglass suffit pour
pratiquement arréter les plus pénétrants (32P). <

Rayonnement gamma = trés pénétrants, il faut
un chateau de plomb pour arréter la plus
grande partie .

Il existe aussi des tabliers de plomb.




I-2) Radioactivité

I-2-5-Notion d'activité

Définition: correspond au nombre d’atomes qui se
désintégrent par unité de temps.

Les unités :
- Becquerel (actuel) : 1Bq = 1 désintégration par seconde.
- Curie (ancienne) :1mCi =37 Mbq (37 10° Bq)

Unité de dosage pour le corps humain :

- Le Gray (équivaut a des joules/kg) : utilisé en
radiothérapie pour mesurer la quantité d’énergie
délivrée par un rayonnement a chaque Kg de tissu gqu’il
traverse.

- Le Sievert est une unité de mesure utilisée en
radioprotection pour mesurer I'effet d’un rayonnement
sur un organisme vivant (Mesure de la dose équivalente
biologique absorbée. calcul avec type de rayonnement,
des doses recues par I'organisme et de la sensibilité des

tissus traverse) .
En France, I'exposition moyenne a 'ensemble des

sources de rayonnements ionisants est de 4,5 mSv/an,
dont 2,9 mSv/an pour celles d’origine naturelle et 1,6
mSv/an pour celles d’origine artificielle (essentiellement
médicale).

ECHELLE DE DOSE D'EXPOSITION

3000a 5000

mbSy

Source : IRSM - 2014, UNSCEAR - 2008, CIPR - 2007




I-2) Radioactivité

I-2-6-Leur utilisation.

A) En médecine :

Traitement des cancers : Traceurs émetteurs gamma (y)

- Radiothérapie (la source de rayonnement est a
I'extérieur du patient, ex : source Cobalt 60)

- Curiethérapie (¢léments radioactifs (de I'iridium

ou d’iode 125) directement a l'intérieur de
I'organisme)

Stérilisation du matériel

B) En recherche biomédicale

Permettent de suivre le devenir des molécules dans les
cellules.



I-2) Radioactivité

I-2-6-Leur utilisation.
Ex d'utilisation scintigraphies:

§~\
; ©0 9
i DO
, PO 0
EBDDDYDD D QD
AV RORORO RO R EER
99 99 201
Tcm m
43 a3 1C a1 VI
Métastases Nodule Scintigraphie
Osseuses Thyroidien Cardiaque
TC= Technécium (99 m) demie vie 6h Tl= Thallium demie vie 73h

(Emetteur X et gamma) (Emetteur X et gamma)



I-3) LES LIAISONS ET LES MOLECULES

En partageant leurs électrons, les atomes vont se lier pour créer des combinaisons stables d'atomes, les
molécules.

Ce partage d'électrons conduit a la formation de haisons plus ou moins fortes.
On distingue trois types de liaison qui résultent soit du partage, soit du gain ou de la perte d'électron :
- la liaison covalente

- la liaison hydrogéne, tres importante en biologie
- la liaison ionique



I-3-1) La couche électronique de valence des atomes

les électrons sont disposés en couches.

-
. * e % e

® o 60 (& o ee ® D e
. e

- .. . i ' .. 5
o @ -

Carbone (C) Azote (N) Oxygéne (O]

Définition : La couche la plus externe sera appelée la <« couche de

valence ». Les électrons de cette couche seront impliqués dans les liaisons

entre atomes pour former des molécules.

Dans la couche de valence, les électrons sont soit célibataires ® soit sous

forme de « paire » =

@ — — _
® eCe® e @ e()e e
106 \ Q° °C
Hydrogene Carbone * Azote Oxygéne Chlore

(Représentation de Lewis des I'atome avec sa couche de valence)



I-3-2) La liaison covalente (liaison forte).

II-2-1-La liaison de covalence simple

Définition : mise en commun de 2 électrons provenant chacun d’ un atome différent.

4X H H
© o0
o o -_— — 1@ C 2 H
.C. ce
Etat excité H
du carbone __

II-2-2-La liaison de covalence Multiples

Une liaison covalente est représentée par une ligne qui sépare les symboles chimique de
chaque atome. La liaison est dite simple lorsqu’une seule paire d’électron est partagée.

La double liaison (C=C,C=0,C=N,0=0...) résulte du partage de quatre électrons et la
triple liaison du partage de six électrons.



I-3-3) Les liaisons faibles.

II-3-1-6énéralités

Définition : ce sont des liaisons globalement basée sur I'interaction électrostatique
entre : charges-charges, dipoéles-dipoles, charges-dipoles

-Exemple de dipdle : H20 yd H

-Grande importance dans les molécules biologiques

-Grande variété des effets associés a ce
type de liaisons




I-3-3) Les liaisons faibles.

II-3-1-6énéralités

On distinguera deux grand types d'interactions :

-La liaison hydrogene : responsable de la température de fusion
ou d’ ébulition élevée de |’ eau.

-Les interactions de Van der Waals : responsables par exemple
de I’ accolement des chdines carbonées (par ex dans les lipides)

Toutes ces interactions interviennent de fagon importante dans le
repliement des protéines dans |'espace (structure tertiaire).




I-3-3) Les liaisons faibles.

IT-3-2- liaison hydrogene

-La liaison hydrogeéne : s’ établit entre I’ atome d’ hydrogéne porté
par un atome choisit entre (N, O, F), et le doublet d’un autre atome
choisit aussi entre (N, O, F).

La molécule d’ eau remplit ces critéres:

? ?

O=DymH— O
\ \ -
H T H

H/

Liaison H:

Un réseau tridimensionnel de liaisons hydrogenes
s’ établit : chaque atome H et chaque doublet est

Concerné.

Liaisons hydrogéne
entre des molécules
d'eau

= |’eau bout a 100° C (au lieu de -75° C).




I-3-3) Les liaisons faibles.

II-3-2-liaison Hydrogéne

Le partage des électrons de la liaison entre deux atomes peut étre égale ou inégale. Cette
caractéristique dépend de I'électronégativité de I'atome. Ainsi, si le partage des électrons est
sensiblement égal entre le carbone et I’'hydrogene, il est inégal entre I’hydrogene et I'oxygene.
En effet, 'atome d’oxygeéne (comme lI'atome d’azote) est électronégatif donc attire les
électrons vers lui tel un aimant. La liaison entre 'oxygéene et I’hydrogéne est polarisée et la
résultante est I'apparition de charges partielles positive et négative sur les atomes.
Polarisation des liaisons et apparition de charges partielles notée 6+et 6-:

Une des conséquences de cette polarisation est la capacité des molécules d’eau a former des
liaisons faibles, non covalentes : les liaisons hydrogeénes.

-t

O 3+
U

207
+ a— Liaisons Hydrogéne

-5t




I-3-3) Les liaisons faibles.

I-3-3- interaction de Van der Waals

-L" interaction de Van der Waals : s’ établit par exemple entre deux
groupements neutres (non polaires) qui s’ approchent suffisamment preés
I”’un de |’ autre, par déformation du nuage électronique puis création de
dipoles induits.

Ex :entre deux molécules de
méthane qu’ il serait impossible de
liquéfier sans cette interaction

Ex :entre deux chaines carbonées
e d’ un tryglycéride: (responsable du

( W\w ’ fait que le beurre soit solide a
i Ai température ambiante).

—,




I-3-4) La liaison ionique.

I-3-1-Définitions

-Ton = entité qui provient d'un atome ou groupement d'atomes ayant
-gagné ou perdu un ou plusieurs électrons.

-Anion = ion chargé négativement, ex Cl~ (ici Cl a gagné un e- ).

-Cation = ion chargé positivement, ex Na™ (ici Na a perdu un e-)

-La liaison ionique = résulte de l'interaction électrostatiqe entre un
cation et un anion. ex Na* CI™ .




I-3-4) La liaison ionique.

I-3-4-2- Exemple du NaCl

'atome de sodium ne possede gu’un électron dans sa couche la plus externe. Il est de ce
fait instable. L'atome de chlore possede 7 électrons dans sa couche externe. Il est donc lui
aussi instable (car il en faut 8 pour étre stable). La réaction entre le sodium et le chlore va
stabiliser les deux atomes. La différence d’électronégativité entre les deux atomes est telle
gu’il y a un transfert d’un | ‘électron du sodium vers le chlore. Il se forme alors deux ions.

Les liaisons ioniques sont des liaisons formées par attractions électriques entre des ions

de charges opposées. Dans les solides (ex: sel de table), les liaisons ioniques sont fortes car
les ions sont proches.

transfert d'un électron du sodium au chlore

o =

-~ .
. : : P + b -
L L ®
[ i - " 2 e ®
- 9@
®0 D oo eee () o0e D e e sen
i & L ) o :
Sodium (Na) Chiore (CI) cation Sodium (Na®) anion Chlore (CI')
11 protons 17 protons 11 protons 17 protons
| 1;1| cle:irlanst 17alectrons 10 électrons 18 électrons
globalkement neulre lobalemant nautre
¥ charge : +1 charge : -1



I-3-4) La liaison ionique.

I-3-4-3-Exemples d'ions simples a connaitre

Na* :

K+ :

Cl-

H* :

ion sodium

ion potassium

: ion chlorure

proton H*

Li* : ion lithium

I- : ion iodure
Ca** : ion calcium
Fe** : ion ferreux
Fe*** : ion ferrique

Mg** : ion magnésium



I-3-4) La liaison ionique.

I-3-4-3-Exemples d'ions polyatomiques a connaitre

Tons polyatomiques :

CO3%- : ion carbonate
NO;3- : ion nitrate

HCO5- : ion bicarbonate (hydrogénocarbonate)
NO,- : ion nitrite

CN- : ion cyanure
S0,%- : ion sulfate

OH- : ion hydroxyde
S032- : ion sulfite

PO,43- : ion phosphate (orthophosphate)



IT) Les différents éléements présents dans le
corps humain



IT) Les différents éléments présents dans le corps humain
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II-1) L'eau dans |'organisme.

II-1 -1-Propriétés physiques de l'eau.

-Grande capacité thermique: peut absorber ou libérer beaucoup de
chaleur sans changement important de sa température.

Permet de limiter les effets des changements de la température
extérieure.

-6rande chaleur de vaporisation: le passage de I’ état liquide a
I” état gazeux demande beaucoup d’ énergie (pour rompre les liaisons
hydrogeéne).

L’ évaporation de la sueur absorbe de la chaleur de notre corps qui
de ce fait se refroidit (modération de |’ élévation de température
au cours de I’ effort).

-Aptitude a former des liaisons hydrogéne: vu auparavant.

Ces liaisons hydrogéne se forment avec de nombreux composés
organiques de la cellule (protéines, petites molécules (ex glucides).



II-1) L'eau dans l'organisme.

II-1 -1-propriétés physiques de l'eau.

-C’ est une molécule polaire:

Cette propriété est responsable de la remarquable aptitude de I’ eau
a « solvater » (les rendre solubles) les especes ionisées ou polaires.




II-1) L' eau dans l'organisme.

Tranche d’dge % poids corporel

0 a 6 mois T4
6 mois a 12 ans 60
1 59

12 418 ans
i 56
i 50

19 a 50 ans
] 50
¥ 56

+ de 50 ans
[ ] 47

ﬂ

. ™ cerveau 76%} coeur, sang 79% |

poumons 78%

‘W

estomac. reins 81%

intestin 5%
( 0s 22,5% )

peau 70% 7 muscles 75% |




II-1) L' eau dans l'organisme.

II-1 -2-Importance dans l'organisme .

-Totalité de |’ eau = environ 60% du poids corporel (un peu variable
suivant I’ adiposité et I'age).

-Eau intracellulaire = environ 40% du poids corporel.

Pour une personne de 70 Kg => # 25 L

-Eau extracellulaire = environ 20% du poids corporel. => = 18 L

% eau interstitielle + lymphe + LCR (= 15 L)

% eau plasmatique (~ 3 L)



II-1) L' eau dans l'organisme.

II-1 -3-Balance Hydrigue.

» ENTREES = SORTIES »

ENTREES D'EAU SORTIES D'EAU |

poumons (expiration de |'air
humidifié) : 0,3 litre/jour
quantité qui augmente avec |'effort

eau de boisson ; |
1,5 litre/jour

peau (transpiration): 0,6 L /jour
quantité qui augmente avec |'effort
et la température extérieure

eau des aliments :
0,7 Litre /jour

urine : 1,5 litre/jour
quantité qui varie en fonction
des apports

eau métabolique
(issue de I'activité
cellulaire) :

0,3 litre/jour selles : 0,1 litre/jour

quantité qui augmente
en cas de diarrhée

Remarque :Il s’agit de valeurs moyennes realisées sur un grand nombre d’'individus



II-2) Les différentes formes de pression.

II-2 -1-Pression hydrostatique.

-Définition= pression exercée par un liquide sur une paroie du
fait de son caractére incompressible.

Poids

-Ici, le poids transmet a la membrane (bleue) une force mécanique
par l'intermédiaire du liquide (rouge)



II-2) Les différentes formes de pression.

II-2 -2-Le phénomeéne d'osmose.

-Osmose= passage d'un solvant au travers d'une membrane semi-
perméable séparant deux compartiments ayant des différences de
concentration de soluté.

Membrane
semi perméable

- Le solvant (ici l'eau) va du compartiment le moins concentré en
soluté vers le plus concentré : Jusqu'a égaliser les concentrations de
chaque coté.



II-2) Les différentes formes de pression.

II-2 -2-La pression osmotique.

-On essaye d'empécher le passage du solvant de gauche a droite en
exergant une force sur le liquide du compartiment de droite.

La force minimale qui permet cela correspond a ce que |'on appelle
pression osmotique .

Membrane
semi perméable




IT-2) Les différentes formes de pression.

II-2 -2-La pression oncotique.

-C'est la pression osmotique qui est due a la différence de
concentration en protéines du plasma de part et d'autre d'une
membrane imperméable aux grosses protéines.

-S'il manque des protéines dans le sang, |'eau passe vers les tissus
= oedemes.




II-2) Les différentes formes de pression.

IT-2 -2-La pression oncotique.

Effect of elevated left atrial pressure and decreased
plasma protein concentration on the development of
pulmonary edema

Protidémie normale Protidémie réduite de 47 %

LEFT ATRIAL FRESSURE tmm Hg]

)

)

"Wet weight
LDiry werghll

Wel _u_ueiqh'r
\ [y weight

{

T
O
=
-
L
4]
=
=
—
-

LUNG  FLUID

& 10k IS 20 25 3o 35 L8
LEFT ATRIAL PRESSURE {mm Hg)

Guyton et al. Circ Research. 1959.




II-3) Les différentes types de solution liées a la pression.

II-3 -1-Définitions.

Solutions isotonique = solution qui contient la méme concentration en soluté de part
et d'autre de la membrane.
Ce type de solution n‘engendre pas de mouvement d'eau

Solutions hypotoniques = : solution extérieure moins concentrée que le
intracellulaire.
Efficace pour réhydrater une cellule.

Solutions hypertoniques (par rapport au milieu intracellulaire) = c'est
l'inverse.

H,0
H,0

450 mmol/l 300 mmol/l 150 mmol/l

Hypertonique Isotonique Hypotonique



Résultats d’un BES (bilan électrolytique sanguin)

Osmolarite calculée = (Na + K) x 2 + glycémie + urée
=(140+4)x2+48 +54
= 288 + 10,2 = 298,2 mmol/L




er
Baxt —

o Vi

GLUCOSE 5%

Glucose 5 % Chlorure de sodium 0,9 %



Glucose 5%

5g/100ml = 50 g/l
Masse moléculaire a 180 g/mol-1

= 50/180 = 278 mmol/l

La mole est la quantité de matiére d'un systéme contenant exactement 6,022 140 76 X 102 entités
élémentaires (atomes, ions, molécules, etc.)

(le nombre d'Avogadro est défini comme le nombre d'atomes de carbone dans 12 grammes de carbone 12,
N, = 6,022 140 857(74) X 1022 mol.)

NaCl 0,9 %
0,9 g/100 ml = 9 g/l
Masse moléculaire a 58,5 g/mol-1
(Na = 23 g/mol-1, Cl = 35,5 g/mol-1)
- 9/58,5 = 154 mmol/l

Mais Nat+ Cl- = 154 x 2 = 308 mmol/l




II-4) Quelques ions importants de l'organisme

Tons Plasmatique les plus représentés:
Cation majeurs : Na*.
Cations moins concentrés : K+, Ca2+, Mg2+.

Anions majeurs : l'ion chlorure (CI7) et l'ion bicarbonate (HCO;").
Anions moins concentrés : PO,3-, So42-

Liquide extracellulaire :

Cation majeur : l'ion sodium (Na*).
Anions majeurs : l'ion chlorure (CI”) et l'ion bicarbonate (HCO;").
Liquide intracellulaire :

Cation majeur : l'ion potassium (K*).

Anions majeurs : protéines chargées négativement.

L'os :

Cation majeur : l'ion calcium (CaZ+) (99% sous forme osseuse).
Anion majeur : l'ion phosphate (PO,3-) (80% sous forme osseuse).



II-5) le ionogramme

Echantillons : plasma, prélévement de
sang veineux sur tube hépariné (ou
artériel ou capillaire),

puis centrifugation au laboratoire
Attention a ’hémolyse

Exemples causes :

Concentrations plasmatiques de référence:

(Natrémie) (Na*) = 135 - 145 mmol/L

(Kaliémie) (K*) 3,8 - 5,2 mmol/L

(Chlorémie)(Cl-) 95 - 110 mmol/L

(Réserve alcaline) (HCO3-) = 23 - 27 mmol/L

Hypokaliémie => diarrhées aigués

Hyperkaliémie => insuffisance rénale

Hyponatrémie => probléme rénal, cardiaque, diurétiques
Hypernatrémie => déshydratation, diabete, insuffisance rénale

(Calcémie (Ca2+), magnésémie (Mg2+) concentration des ions dans le plasma.
Natriurie (Na*) , Kaliurie (K*) concentration des ions dans l'urine. )



II-5) le ionogramme

I-3-4-4- Role de quelques ions

Role du sodium :
Important dans I'équilibre hydrique et électrolytique.

Régulation rénale de la natrémie par |'aldostérone, hormone produite
par la corticosurrénale =  Induit une rétention du sodium.

Role du potassium :

Importance dans le fonctionnement cardiaque (arythmies) et nerveuse.
Impliqué dans la dépolarisation de cellules.

Role du Cl- et HCO;™ :

Importance dans I'équilibre acido-basique du sang
(déficit de chlore — alcalose métabolique)



II-5) Pouvoir Tampon du sang

lon bicarbonate HCO3 ™ ou réserve alcaline

En équilibre avec CO2 produit par le métabolisme cellulaire. Il
passe ensuite dans le plasma puis entre dans les hematies ou il
est hydraté pour former du bicarbonate

Respiration \

- +
cellulaire C0O2 + H20 q—a HCO3 +H

|

poumon :
urine

Pouvoir tampon du plasma : permet de maintenir le pH constant

alcalose i
- + '
CO2 + H20 —= HCO3 +H g I
8 [ 4
acidose ” one rempon
pH
6
Le pH plasmatique varie entre 2N
7,38 et 7,42 au repos chez “B
I’Homme 2 1§
2 1 | I 1 1

0 1 2 3 -4
Muiantité de haee ainnitée

1



II-5) Pouvoir Tampon du sang

La dénomination « bicarbonate » vient du fait qu'il possede a la fois des
propriétés acides et des propriétés basiques. Il est donc impliqué dans 2
couples acides/base.

pKa
H,CO3/HCO3™ acide carbonique/bicarbonate ¢ 3

HCO3~/ CO32' bicarbonate/carbonate 10,33

La dissolution de CO, dans le sang (au niveau des tissus) conduit a I'acide
carbonique.

COZ + Hzo < > HZCO3

Cette réaction est accélérée par l|'enzyme anhydrase carbonique
(membrane Hématies).



II-5) organes qui controlent le pH

Le pH plasmatique varie entre 7,38 et 7,42 au repos chez ’lHomme

Source EEE) H-++HCO; <> H:€0: <> CO:+H20

I} g

Régeneration des
HCO3 consommeés
l

Elimination du CO2

'

| pH = fonction du rapport  HCO3-

PCO2 B B—



II-5) organes qui controlent le pH

Source EEE) H*+HCO: <> H:€0: <> COz+H20

P | > 0§
I

Régulation du pH par les poumons 9

(Rapide) )

Régéneration des
HCO3 consommeés

Elimination du CO2

Augmentation CO2 => baisse du pH (acide)

Diminution CO2 => Augmentation du pH (basique)

Hyperventilation alvéolaire => alcalose

Hypoventilation alvéolaire => acidose

(Ne pas confondre avec une polypnée qui est une augmentation de la fréquence respiratoire,
avec diminution du volume courant. )



II-5) organes qui controlent le pH

H+*+ HCO; «» H:CO0: «>» CO2+H20
Régulation du pH par les reins (lent) 4 1 > N

1) en excrétant ou en réabsorbant des ions H*

2) en augmentant ou diminuant le taux de

réabsorption des ions HCO," Régénération des
HCO3 consommeés

Elimination du CO2

2 zones de contrbles : TCP et Tub collecteur
7
Capsule Liquide Capillaire : Espace
de Bowm interstitiel péritubulaire ;:Tft: Cellu‘l’eeitnyt;;c:laire interstitiel §'
F'"‘““‘ °'°‘“°”"° collecteur
Cellule du tubule pmwml
)
Hy0 +COp €= ===~~~
. ke | M0+
] a
! H* sécrété «—— Acl
W+HC03-

HCO;4 filtré + H* 5
0, \
H;0 + €O, 4 \
Réabsorbé \
\
' \
K él

v
Le H* sécrété et le NH,'
seront excrétés,

excrété
ans 'urine




II-5) Relation pH et échange d'ions

- Pompe Na* K* ATPase et échangeur Na*-H*: échanges normaux

« ¥ [K*] du LEC : hypokaliémie
Sortie de K* des cellules en echange avec
Na* ou H*: impact sur la natremie

ECF acided

« /M [H*] du LEC : acidose métabolique s — .
Entrée dans les cellules en echange avec Na* ou K* H
— Effet de la sortie de Na* - négligeable " "
— Effet de la sortie de K* - hyperkaliémie ' _ ) -
___J
+ ~ [H*] du LEC : alcalose métabolique =

Sortie des cellules en echange avec Na* et K*

— Effet de I'entrée de Na* : négligeable
— Effet de I'entrée de K* : hypokaliemie

LEC = liquide extra-cellulaire



II-5) Relation pH et physiopathologie exemple d'utilisation des ions et du pH

Acidose respiration Algue
o pH PCO; HCO3 Diagnostic
Alcalose respiration < 7,38 = 42 et trés élevée Normale ou = 27 Acidose Respiratoire
=7.42 < 38 et tres basse Normale ou < 25 Alcalose Respiratoire
Acidose métabolique < 7,38 < 38 mmHg <22 mM/L et trés bas | Acidose Métabolique
=742 Normale ou = 42 =30 mM/L et trés haut | Alcalose Métabolique
Alcalose métabolique Normes pCO2 : 35-45 mmHg
HCO3-: 23-27 mmol.l
Acidose métabolique : calcul du trou anionique (TA)
Mommale Acidose métsboliqes
TA =[Na+] = [Cl- + HCO3 ]= 12 = 4 mmol/L
(ou 16 = 4 si le K+ est pris en compte) Trou anionigee nomal Trow anionique leve
(hyperchlonsmiges) [homechloremigue]
A= 1D A*10 A+
- Acidose avec trou anionique normal : perte renale ou HCO, _'H':fi HCD,
digestive de HCO3 (compensée par augmentation du & 1 4
Cl-
Na* | O Na® | Cf Na* | Cl
- Acidose avec trou anionique élevé : addition d’H+ HE 150 e 4
associe a un anion non dosé. baisse de [HCO3]
remplacée par un anion non mesure (par exemple le
lactate, corps cétoniques).

A* = anion indosé (frow snionigue)

Figure 1. Le trou anionique plasmatique




II-6) Les oligo-éléments

Définition :

Les oligo-éléments constituent une classe de nutriments dont la définition ne repose
ni sur des propriétés chimiques ni sur des propriétés biologiques homogenes.

Leur définition donnée au début du siecle par Gabriel Bertrand est avant tout
analytique, par opposition aux elements chimiques majeurs du corps humain.

=> Les oligoéléments sont des eléments presents a une teneur inférieure a 1
mg/kg de poids corporel.

a/kg OLIGO-ELEMENTS
Fer 0.06 Fluor 0,037
Zine 0.033
Rubidium 0.0046 Strontim 0.0046
Brome 0.0029 Cuivre 0.001
Vanadium 0.0003 Sélenium 0.0002
Manganese 0.0002 lode 0.0002
Molybdene 0.0001 Nickel 0.0001
Chrome 0.00002 Cobalt 0.00002

Uranium 0.000001 Beryllim 0.0000003



II-6) Les oligo-éléments

Les oligo-éléments essentiels sont ceux qui répondent aux critéres fixés
par Cotzias :

- Etre présents dans les tissus vivants a une concentration relativement
constante ;

- Provoquer, par leur retrait de |'organisme, des anomalies structurelles et
physiologiques voisins dans plusieurs espéces ;

- Prévenir ou guérir ces troubles par |'apport du seul élément.

TOXICITE DES OLIGO-ELEMENTS

Une des particularités des oligo-éléments est effectivement qu'ils peuvent
tous provoquer des désordres importants lorsqu'ils sont apportés a des
taux trop élevés dans I'alimentation humaine.



II-6) Les oligo-éléments

On peut distinguer :

- Les oligo-éléments essentiels a risque de carence démontré chez |'"homme :
Tode, Fer, Cuivre, Zinc, Sélénium, Chrome, Molybdene.

- Les oligo-éléments essentiels a faible risque de carence (hon prouvée chez
|"homme) : Manganese, Silicium, Vanadium, Nickel, Etain.
Exemples de fonctions des oligo-éléments :
- La liaison métal-protéine (hémoglobine)
- cofacteurs d'enzymes
- structure de vitamines

- signaux hormonaux .....



Unités du systéme international (51)

et l!ﬂl'l!‘!l‘.‘lﬂ-l'ldll‘lt!‘!

Abreviations des milieux dans lesquels les constituants

ont éié dosés

Se :sérum; Pl: plasma; LCR : liquide céphalorachidien;
dU : urines de 24 heures; 5g @ sang veineux; SgA @ sang

artériel.
Abreviations placées entre parentheses

(H) : homme; (F) : fermme; {8 h) : prélévement réalisé i

8 heures.

Symboles des multiples et sous-multiples utilisés dans

la liste des waleurs usuelles

Grpiga= 10" T :eéra = 107; miz milli = 107 1L : micro =
104 i nana = 107%; p i pico = 1077, T fernta = 107",

Electrolytes - Eléments minéraux

o

Valeurs usuelles rencontrées
chez I'adulte (sauf exceptions

mentionnées)?

Constituants azotés non protéiques

Fl Sodiem

Fl Potassium
F Chlorurs

Pl Bicarbonare

Fl Qsmiolalizé

P Armmsnium
Se o PlCalcium
Se au Pl Fer

Se au Pl Sauration
e ka rranslerine

e o Pl Phosphare
(inarganicqus)

13%=145 mmal /L
-3.'3 4.5 mmad fL
'55-105 mmealfl
| 23-27 mmalil

295-310 mmal fkg

d'eau
. 25-£0 prmnl L
| 2,202 60 sl L
| 10-30 pmal/l

. 20-0.40

G040 mimelfL

5310 mDsmyfkg
d'eau

045070 mg/L

BE-104 gL

055165 mgl
20-40%

. 25-45 mgil

[exprime &n P}

cl Caloium . 2,50-800 mimal 100-320 mg
Equilibre acidobasique

SgApHIL 370 735745

SeA pLO, 35-45mmHg
SgA pO, B0=100 kg
Sgh 051,00 94— 100 %

Cuyhemoglobine)
Hémoghsbine
rorale (a0, )

agA Bicarbonate

SgA 00 total

2327 mimedil
25=30 mmead/L

créannire relative 3 b
surface corparelle de
référence (1,72 rv)

{H) |%ecu Pl Créanmine  [E0-115 pmelfl | 7-12 mall
(F} |%ecuPlCréanmne  [45=705 pmolfL | 5=12 mgil
(H] | 5e e Pl Urare TRO=43) prmnlfl | 30-20mg)l
(F} -‘Se cu Pl Urace 150-350 umol/L | 25—a0ma/l
-‘:E ou Pl Lree 25-75mmal/l | 0,15-045g/L
(H) [ Créatinine 1018 mirmol 11002 000 mg,
(F} .-dl._.l Créatinine 4-13 mimiol 10001 350 mg
| dU Urate 2d4-igmmal | AD0-B00 mg
.dl._.' \Jrée 300-500mmal | 1A-30g
Clairance rénale de la 135 230 mLds |90 140 mL/min

Enzymes

Les valeurs usuelles des activitds enzymartiques sont fres
vanables selon les technigues urtilisées et dépendent notam-
ment de la empérature de détermination. Les valowurs
retenues o correspondent aux résultats obtenus par les
meéthodes de référence IFCC & la rempératurs de 3750



