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I) Eléments de base en chimie



Un peu d’histoire des sciences.

Modèle de l’atome de Bohr (1913) et Schrödinger (1926) 

:  les électrons tournent sur des orbites circulaires 
d’énergies différentes. 

A ne pas apprendre

Atome .(Du grec atomos,«ce qui ne peut être divisé»).

Ils possèdent un noyau très dense, chargé positivement, autour duquel 

gravite un (des) électron(s) (chargés négativement).



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)

Noyau (+)

Electrons (-) 9.10-31kg

Protons (+) 1.7.10-27 kg

Neutrons (pas chargés) 
1.7.10-27 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 l’atome.

I-1) Généralités sur L’atome :

Nucléons



I-1) Généralités sur L’atome :



I-1) Généralités sur L’atome :

I-1-1) Le tableau périodique des éléments

leur numéro atomique, il



I-1) Généralités sur L’atome : I-1-1) Le tableau périodique des éléments



I-1) Généralités sur L’atome : I-1-1) Le tableau périodique des éléments

Sept couches électroniques sont connues à l'état fondamental, donc sept

périodes dans le tableau périodique standard, numérotées de 1 à 7.

Chaque période est elle-même scindée en un à quatre blocs, qui correspondent

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



Eléments artificiels  Z>92

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

Alcalino-terreux (donnent des ions bivalents ex Ca++)

Gaz rares
(très stables)

Métaux de transition

Halogènes 
(donnent des anions ex Cl-)

I-1-1) Le tableau périodique des éléments

I-1) Généralités



Corps humain Corps humain

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

I-1) Généralités

Connaitre ces symboles mais pas 
les pourcentages



Forme majoritaire du carbone :   6 protons + 6 neutronsC
12

6

Forme majoritaire de l’oxygène :   8 protons + 8 neutronsO
16

8

I-2) Radioactivité

X
A

Z

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

Notation : 

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

I-2-1-nucléides et isotopes



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

I-2) Radioactivité

I-2-1-nucléides et isotopes

Exemples  :
Isotopes de l’hydrogène  :



Définition :  isotopes dont le noyau est instable (donc sera radioactif à 
un moment donné).
Se produit lorsqu'un trop grand déséquilibre existe entre le nombre de 
protons et le nombre de neutrons.

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

H
1

3

12,3 ans

Tritium

I
53

131

Iode

8 jours

nomenclature : 

C
6

11
C

6

14

Demie vie : 5730 ans20,4 min

Carbone

I-2) Radioactivité

I-2-1-DéfinitionsI-2-2-Radioisotopes



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

e-

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

e+

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

hv

I-2) Radioactivité

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

I-2-3-Les différents types de rayonnement



Rayonnement gamma = très pénétrants, il faut 
un château de plomb pour arrêter la plus 
grande partie .
Il existe aussi des tabliers de plomb.

Rayonnement alpha = peu pénétrant, une feuille
de papier suffit à les arrêter.

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

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

I-2) Radioactivité

I-2-4-Les protections.



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

Les unités :

- Becquerel (actuel) : 1Bq = 1 désintégration par seconde.

- Curie (ancienne)    : 1mCi =37 Mbq (37 106 Bq)  

Unité de dosage pour le corps humain :
- Le Gray (équivaut à des joules/kg) : utilisé en 

radiothérapie pour mesurer la quantité d’énergie 
délivrée par un rayonnement à chaque Kg de tissu qu’il 
traverse. 

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

I-2) Radioactivité

I-2-5-Notion d’activité

En France, l’exposition moyenne à l’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).



exception : A) En médecine :

Traitement des cancers : Traceurs émetteurs gamma ()

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

- Curiethérapie (éléments radioactifs (de l’iridium 
ou d’iode 125) directement à l’intérieur de 
l’organisme)

Stérilisation du matériel

exception : 

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:

I-2) Radioactivité

I-2-6-Leur utilisation.

thyroïdienne

Nodule 
Thyroïdien

Tcm
43

99
cardiaque

Scintigraphie 
Cardiaque

thyroïdienneTl81

201

osseuse

Métastases 
Osseuses

Tcm
43

99

TC= Technécium (99 m) demie vie 6h

(Émetteur X et gamma)
TI= Thallium demie vie 73h

(Émetteur X et gamma)



I-3) LES LIAISONS ET LES MOLECULES



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

les électrons sont disposés en couches. 

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.

COCH N

Hydrogène Carbone * Azote Oxygène Chlore

Dans la couche de valence, les électrons sont soit célibataires    soit sous 
forme de « paire »  

(Représentation de Lewis des l’atome avec sa couche de valence)



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

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

II-2-1-La liaison de covalence simple

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=O,C=N,O=O…) résulte du partage de quatre électrons et la
triple liaison du partage de six électrons.

C
C H

H

H

H

H4x

Etat excité 

du carbone



Définition : ce sont des liaisons globalement basée sur l’interaction électrostatique 
entre : charges-charges, dipôles-dipôles, charges-dipôles 

II-3-1-Généralités

I-3-3) Les liaisons faibles.

-Exemple de dipôle : H2O

O

H

H

δ- δ+

-Grande importance dans les molécules biologiques

-Grande variété des effets associés à ce 
type de liaisons



II-3-1-Généralités

I-3-3) Les liaisons faibles.

On distinguera deux grand types d’interactions : 

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

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

Toutes ces interactions interviennent de façon importante dans le 
repliement des protéines dans l’espace (structure tertiaire).



-La liaison hydrogène : s’établit entre l’atome d’hydrogène 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 critères: 

O

H
H

O

H

H

Liaison H: 

II-3-2- liaison hydrogène 

I-3-3) Les liaisons faibles.

Un réseau tridimensionnel de liaisons hydrogènes 
s’établit : chaque atome H et chaque doublet est
Concerné. 

 l’eau bout à 100°C (au lieu de -75°C).



II-3-2-liaison Hydrogène

I-3-3) Les liaisons faibles.

Le partage des électrons de la liaison entre deux atomes peut être égale ou inégale. Cette
caractéristique dépend de l’électronégativité de l’atome. Ainsi, si le partage des électrons est
sensiblement égal entre le carbone et l’hydrogène, il est inégal entre l’hydrogène et l’oxygène.
En effet, l’atome d’oxygène (comme l’atome d’azote) est électronégatif donc attire les
électrons vers lui tel un aimant. La liaison entre l’oxygène et l’hydrogène est polarisée et la
résultante est l’apparition de charges partielles positive et négative sur les atomes.
Polarisation des liaisons et apparition de charges partielles notée δ+et δ-:
Une des conséquences de cette polarisation est la capacité des molécules d’eau à former des
liaisons faibles, non covalentes : les liaisons hydrogènes.



-L’interaction de Van der Waals : s’établit par exemple entre deux 
groupements neutres (non polaires) qui s’approchent suffisamment près 
l’un de l’autre, par déformation du nuage électronique puis création de 
dipôles induits. 

C

H
H

H

H

C

H
H

H

H

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

I-3-3- interaction de Van der Waals

I-3-3) Les liaisons faibles.

Ex :entre deux chaînes carbonées
d’un tryglycéride: (responsable du 
fait que le beurre soit solide à 
température ambiante). 



-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+ Cl- .

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

I-3-1-Définitions

I-3-4) La liaison ionique.



L’atome de sodium ne possède qu’un électron dans sa couche la plus externe. Il est de ce
fait instable. L’atome de chlore possède 7 électrons dans sa couche externe. Il est donc lui
aussi instable (car il en faut 8 pour être stable). La réaction entre le sodium et le chlore va
stabiliser les deux atomes. La différence d’électronégativité entre les deux atomes est telle
qu’il y a un transfert d’un l ’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.

I-3-4-2- Exemple du NaCl

I-3-4) La liaison ionique.



Na+ : ion sodium

K+ : ion potassium

Cl- : ion chlorure

H+ : proton H+

Li+ : ion lithium

I- : ion iodure

Ca++ : ion calcium

Fe++ : ion ferreux

Fe+++ : ion ferrique

Mg++ : ion magnésium

I-3-4-3-Exemples d’ions simples à connaitre

I-3-4) La liaison ionique.



NO3
- : ion nitrate

NO2
- : ion nitrite

SO4
2- : ion sulfate

SO3
2- : ion sulfite

Ions polyatomiques :  

CO3
2- : ion carbonate

HCO3
- : ion bicarbonate (hydrogénocarbonate)

CN- : ion cyanure

OH- : ion hydroxyde

PO4
3- : ion phosphate (orthophosphate)

I-3-4-3-Exemples d’ions polyatomiques à connaitre

I-3-4) La liaison ionique.



II) Les différents éléments présents dans le 
corps humain



II) Les différents éléments présents dans le corps humain

+ Vitamines



-Grande chaleur de vaporisation: le passage de l’état liquide à 
l’état gazeux demande beaucoup d’énergie (pour rompre les liaisons 
hydrogène). 

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

-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.

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

II-1) L’eau dans l’organisme.

-Aptitude à former des liaisons hydrogène: vu auparavant.

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



-C’est une molécule polaire:

OH

Hδ+

δ-

Cette propriété est responsable de la remarquable aptitude de l’eau 
à « solvater » (les rendre solubles) les espèces ionisées ou polaires.

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

II-1) L’eau dans l’organisme.



II-1) L’ eau dans l’organisme.



-Totalité de l’eau = environ 60% du poids corporel (un peu variable 
suivant l’adiposité et l’âge).

-Eau intracellulaire = environ 40% du poids corporel.

Pour une personne de 70 Kg => ≈ 25 L

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

¾ eau interstitielle + lymphe + LCR (≈ 15 L)

¼ eau plasmatique (≈ 3 L)

II-1 -2-Importance dans l’organisme .

II-1) L’ eau dans l’organisme.



ENTREES = SORTIES

II-1 -3-Balance Hydrique.

II-1) L’ eau dans l’organisme.

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

0,7 Litre / jour

0,6 L / jour



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 caractère incompressible.

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

Poids



II-2 -2-Le phénomène d’osmose.

II-2) Les différentes formes de pression.

-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’à égaliser les concentrations de
chaque côté.



-On essaye d’empêcher le passage du solvant de gauche à droite en 
exerçant une force sur le liquide du compartiment de droite. 

La force minimale qui permet cela correspond à ce que l’on appelle 
pression osmotique

II-2 -2-La pression osmotique.

II-2) Les différentes formes de pression.

Membrane 
semi perméable

F



II-2 -2-La pression oncotique.

II-2) Les différentes formes de pression.

-C’est la pression osmotique qui est due à 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, l’eau passe vers les tissus
 oedèmes.



II-2 -2-La pression oncotique.

II-2) Les différentes formes de pression.

Effect of elevated left atrial pressure and decreased 
plasma proteïn concentration on the development of 

pulmonary edema

Guyton et al. Circ Research. 1959.

Protidémie normale Protidémie réduite de 47 %



Solutions isotonique = solution qui contient la même 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.

II-3 -1-Définitions.

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

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



Résultats Valeurs de 

référence

Résultats d’un BES (bilan électrolytique sanguin) 

Osmolarité calculée = (Na + K) x 2 + glycémie + urée

= (140 + 4) x 2 + 4,8  + 5,4

=       288 + 10,2   =   298,2 mmol/L

Na+

K+

Cl –

HCO3
–

C6H12O6



Glucose 5 % Chlorure de sodium 0,9 %



Glucose 5%

5 g/100ml  =  50 g/l

Masse moléculaire à 180 g/mol-1

NaCl 0,9 %

0,9 g/100 ml  =   9 g/l

Masse moléculaire à 58,5 g/mol-1

(Na = 23 g/mol-1, Cl = 35,5 g/mol-1)

 9/58,5 = 154 mmol/l

La mole est la quantité de matière d'un système contenant exactement 6,022 140 76× 1023 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, 

NA = 6,022 140 857(74)× 1023 mol−1.)

 50/180 = 278 mmol/l

Mais Na+ + Cl–  154 x 2  =  308 mmol/l



Cation majeur : l’ion sodium (Na+).  

Liquide extracellulaire : 

II-4) Quelques ions importants de l’organisme

Anions majeurs : l’ion chlorure (Cl-) et l’ion bicarbonate (HCO3
-). 

Cation majeur : l’ion potassium (K+).  

Liquide intracellulaire : 

Anions majeurs : protéines chargées négativement.

L’os : 

Cation majeur : l’ion calcium (Ca2+) (99% sous forme osseuse).

Anion majeur : l’ion phosphate (PO4
3-) (80% sous forme osseuse).

Ions Plasmatique les plus représentés: 

Cation majeurs : Na+.  

Cations moins concentrés : K+, Ca2+, Mg2+.  

Anions majeurs : l’ion chlorure (Cl-) et l’ion bicarbonate (HCO3
-). 

Anions moins concentrés : PO4
3-, So42-



II-5) le ionogramme

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

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

Exemples causes :
Hypokaliémie => diarrhées aiguës
Hyperkaliémie => insuffisance rénale
Hyponatrémie => problème rénal, cardiaque, diurétiques
Hypernatrémie => déshydratation, diabète, insuffisance rénale 



I-3-4-4- Rôle de quelques ions

Rôle du sodium : 

Important dans l’équilibre hydrique et électrolytique.

Régulation rénale de la natrémie par l’aldostérone, hormone produite 
par la corticosurrénale    Induit une rétention du sodium.

Rôle du potassium : 

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

Rôle du Cl- et HCO3
- : 

Importance dans l’équilibre acido-basique du sang 
(déficit de chlore  alcalose métabolique)

II-5) le ionogramme



II-5) Pouvoir Tampon du sang

Le pH plasmatique varie entre 

7,38 et 7,42 au repos chez 

l’Homme



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

H2CO3/HCO3
- acide carbonique/bicarbonate

HCO3
-/CO3

2- bicarbonate/carbonate

pKa

6,3

10,33

La dissolution de CO2 dans le sang (au niveau des tissus) conduit à l’acide 
carbonique.

H2CO3CO2 + H2O

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

II-5) Pouvoir Tampon du sang



II-5) organes qui contrôlent le pH

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



II-5) organes qui contrôlent le pH

Régulation du pH par les poumons

(Rapide)

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 contrôlent le pH

Régulation du pH par les reins (lent)

2 zones de contrôles : TCP                              et              Tub collecteur



II-5) Relation pH et échange d’ions

LEC = liquide extra-cellulaire



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

AiguëAcidose respiration 

Alcalose respiration

Acidose métabolique 

Alcalose métabolique

TA = [Na+] – [Cl– + HCO3 ]= 12 ± 4 mmol/L

(ou 16 ± 4 si le K+ est pris en compte)

Acidose métabolique : calcul du trou anionique (TA)

- Acidose avec trou anionique normal : perte renale ou

digestive de HCO3 (compensée par augmentation du

Cl–

- Acidose avec trou anionique élevé : addition d’H+

associe a un anion non dosé. baisse de [HCO3]

remplacée par un anion non mesure (par exemple le

lactate, corps cétoniques).

Normes pCO2 : 35-45 mmHg

HCO3- : 23-27 mmol.l



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 homogènes.

Leur définition donnée au début du siècle par Gabriel Bertrand est avant tout

analytique, par opposition aux éléments chimiques majeurs du corps humain.

=> Les oligoéléments sont des éléments présents à une teneur inférieure à 1

mg/kg de poids corporel.

g/kg



II-6) Les oligo-éléments

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

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

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

- Prévenir ou guérir ces troubles par l'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 à des
taux trop élevés dans l'alimentation humaine.



II-6) Les oligo-éléments

On peut distinguer :

- Les oligo-éléments essentiels à risque de carence démontré chez l'homme :
Iode, Fer, Cuivre, Zinc, Sélénium, Chrome, Molybdène.

- Les oligo-éléments essentiels à faible risque de carence (non prouvée chez
l'homme) : Manganèse, Silicium, Vanadium, Nickel, Étain.

Exemples de fonctions des oligo-éléments :

- La liaison métal-protéine  (hémoglobine)

- cofacteurs d'enzymes

- structure de vitamines

- signaux hormonaux …..




