
Sciences physiques : les réactions chimiques
et la radioactivité

La théorie atomique 



Chimie = étude de la matière

La matière est la substance qui compose tout corps ayant
une réalité tangible. La matière occupe de l'espace et
possède une masse. Ses trois états les plus communs sont
solide, liquide et gazeux.  



Classification de la matière

Corps purs : composé de molécules identiques
Corps purs simples : les molécules sont composées d'atomes

identiques.
Corps purs composés : les molécules sont composées d'atomes

différents.



• Un atome se compose de 3 particules subatomiques :
– Dans le noyau (chargé (+))

Les protons (p): 
ont une charge électrique (+)

Les neutrons (n) : 
n’ont aucune charge électrique

– Sur les orbites (chargés (-)) : appelées couche ou
niveaux d’énergie  
Les électrons (e): ont une charge électrique (-)

– L'atome est neutre : #protons = #électrons

La théorie atomique



• Ion : atome ou molécule qui a gagné ou perdu un électron 

– Cation : perd un (e) = chargé (+) : le plus souvent les
métaux

– Anion : gagne un (e) = chargé (-) : le plus souvent les non
métaux

Les ions



• Numéro atomique = nombre de
protons 

– Nombre atomique est
caractéristique d'un élément

Ex., tous les atomes ayant 6
protons (nombre atomique = 6)
sont des atomes de carbone) 

Le numéro atomique





• Appelé également : Table de Mendeleïev,
classification périodique des éléments (CPE)

• Les éléments sont classés suivant leur
numéro atomique

• Ligne = Période
– Relatif au remplissage des couches ou

des niveaux d’énergie
• Colonne = Groupe ou famille

– Regroupe les éléments qui ont des
propriétés chimiques similaires (le
même nombre d'électrons de valence) 

Le tableau périodique 

Représentation des éléments :

● a = numéro atomique

● b = symbole de l'élément

● c = masse atomique



• Les métaux (à gauche):

– Les métaux alcalins (groupe 1) : très réactifs 

– Les métaux alcalinoterreux (groupe 2) : assez réactifs 

– Les métaux de transition (groupe 3 à 12)

• Les métalloïdes : ayant certaines propriétés des métaux et des
non métaux 

• Les non-métaux

– Les halogènes (groupe 17) : très réactifs 

– Les gaz rares ou gaz nobles (groupe 18) : non réactifs   

Les familles



• Montre la disposition des électrons en couche autour du
noyau

• Le modèle de Bohr explique bien le comportement des
électrons pour les 20 premiers éléments du tableau
périodique, mais explique moins bien le comportement
électronique des autres éléments.

• Les couches : 
● 1ère couche K : n = 1 ; max. 2 (é)

● 2ème couche L : n= 2 ; max. 8 (é) 

● 3ème couche M : n= 3 ; max 18 (é) 

● 4ème couche N : n= 4 ; max 32 (é) 

Le modèle atomique de bohr



• La couche externe = couche de valence 
– Les électrons peuvent exister seuls ou en paires.
– Les électrons de valence participent aux réactions

chimiques
– Ils vont former les liaisons entre les atomes

• La position d'un élément dans le tableau permet de
déterminer le nombre d'électrons de valence (numéro de la
colonne).

• Les atomes sont stables si leur dernière couche d’électrons
(couche de valence) est saturée.

– Donc, tous les gaz rares sont stables. Ils n'ont pas
d'électrons de valence.

Les électrons de valence



Les liaisons chimiques 

• Une liaison chimique a lieu entre les atomes lorsque les
électrons de valence sont mis en commun ou transférés d'un
atome à un autre pour remplir les couches externes.

• Seuls les électrons de valence participent aux liaisons
chimiques.

• Trois méthodes possibles pour former un composé :
● Les atomes donnent/recoivent des électrons

● Les atomes partagent des électrons

• Structure la plus stable = configuration des gaz nobles



La liaison ionique

• Liaison ionique : l'attraction de
cations et d'anions.

– Don d'électrons d'un atome à
un autre atome

– Provoque la formation d’ions
entre en métal et un non-métal

– Le métal donne des électrons
au non-métal

– Ex : NaCl



La liaison covalente

• Liaison covalente : partage d'électrons entre deux atomes.
– Les atomes partagent leurs électrons

– Les électrons partagés = doublet liant

– Les électrons ne participant pas à la liaison = doublet non-liant

–Ex : Cl2, H2O, CH4



Liaisons ioniques vs covalentes

Similarités Différences 
Liaisons ioniques                             liaisons covalentes

• formées à partir des
électrons de valence

• forment des composés

• Les atomes impliqués
acquièrent une couche
de valence saturée et
deviennent stables.

• formées à partir d'un
métal et d'un non-
métal 

• formées à partir d'un
don d'électrons

• Forment des composés
ioniques (ions attirés
par leur charge
contraire)

• 2 métaux identiques ne
forment pas de
molécules diatomiques.

• formées à partir de
deux métalloïdes ou
deux non-métaux.

• formées à partir d'un
partage d'électrons

• Forment des composés
covalents
(moléculaires)

• 2 atomes d'un même
élément peuvent
former une molécule
diatomique



Modèle atomique de Lewis

• Règles :
– Les électrons de valence sont des points autour du symbole de

l’élément
– Les électrons se distribuent également autour de l’atome selon les 4

points cardinaux
– Les 5e à 8e électrons forment des paires



Modèle de Lewis pour les ions

• Règles :
– Pour les ions, on ajoute ou supprime les électrons, on

met l’atome entre crochets et on ajoute la charge en
haut à droite.



Modèle de Lewis pour les composés

• Règles :
– Pour les composés, on montre le partage des électrons ou la

formation des ions.

– Représente les liaisons covalentes par des traits  



Nomenclature des composés ioniques

● Un composé ionique est composé d'un ion non-métallique et
d'un ion métallique.

● On nomme l'ion non-métallique en premier :

— On ajoute un suffixe « ure » au nom de l'élément

— Exception : oxyde, nitrure, sulfure

● On écrit la formule

● Exemple : NaCl = chlorure de sodium



Formule chimique des composés ioniques

● Le composé ionique est neutre donc le nombre de charges doit
être équilibré entre les cations et les anions. 

● Nomme les ions et précise les charges de chacun

● Détermine le nombre d'anion et de cations nécessaires pour
avoir une charge finale égale à zéro

● Ajoute les ratios comme indices dans ta formule

+3   -2
Al 

2
O

3

+2   -1
Ca Cl

2



Nomenclature des composés covalents

● Certains métaux peuvent former
plusieurs types d'ions : le fer peut
former des ions ferreux, Fe2+ ou
ferriques Fe3+.

● On utilise des chiffres romains :

●  Fe2+ = Fer (II)

●   Fe2+ = Fer (III)

● Oxyde de fer (II) = FeO

● Oxyde de fer (III) = Fe
2
O

3

Ferreux à gauche / ferrique à droite



Les ions polyatomiques

NH
4
+ ammonium OH- hydroxyde

CO
3
2- carbonate NO

3
- nitrate

ClO
3
- chlorate MnO

4
- permanganate

CrO
4
2- chromate PO

4
3- phosphate

CN- cyanure SO
4
2- sulfate



Nomenclature des composés covalents

● On nomme le deuxième élèment en premier :

— On ajoute un suffixe « ure » au nom de l'élément

— Exception : oxyde, nitrure, sulfure

● On nomme le premier élément

● On rajoute les préfixes nécessaires pour représenter les indices

(sauf si le premier élément compte un seul atome)

● Exemple : CCl
4
 = tétrachlorure de carbone



Les préfixes

1 mono- 6 hexa-

2 di- 7 hepta-

3 tri- 8 octa-

4 tétra- 9 nona-

5 penta- 10 déca-
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Les réactions chimiques

• Une réaction chimique est un processus qui a pour
conséquence la transformation  de réactifs en produits.

• Elle est représentée sous forme d'équation chimique :

• Le + signifie "réagit avec"

• La flèche indique le sens de la réaction
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Écriture des équations

• On peut également rajouter une lettre indiquant l'état dans
lequel se trouve chaque substance :

– (g) = gazeux

– (s) = solide

– (l) = liquide

• Pour les ions en solution, on va utiliser :

– (aq) = aqueux

NaCl(s)                       Na+(aq) + Cl-(aq)
H

2
O
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Loi de conservation

• Lavoisier (1743-1794) : 
“Rien ne se perd, rien ne se crée, tout se
transforme”
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Lois de conservation

• Dans un système fermé, pendant une réaction chimique, il
y a :

– Conservation de la masse

– Conservation du nombre et du types d'atomes

– Conservation des charges électriques

– Conservation de l'énergie
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Question : lors d'une réaction chimique, quels
sont les éléments qui sont conservés ?
– les phases

– le nombre d'atomes

– le volume

– le nombre de moles
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Équilibrage des réactions

• Dans un système fermé, on doit retrouver les mêmes
masses de produits avant et après la réaction.

• Il faut donc équilibrer les équations chimiques en rajoutant
des coefficients appelés coefficients stoechiométriques
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Conseils pour équilibrer

• Commence par les métaux. Équilibre H et O en dernier.

• Commence par un élément qui n'apparaît qu'une seule fois 
dans les réactifs et dans les produits.

• Essaie d'équilibrer des groupes entiers quand c'est possible
(SO

4
, PO

4
, etc...)

• Si tu obtiens une fraction, multiplie tous les coefficients par
deux. 

• Vérifie à la fin que tous tes éléments sont équilibrés
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Exemple : équilibre les réactions suivantes

• H
2
S + PbCl

2
   ⟶    PbS +  HCl

• (NH
4
)

3
PO

4
 + NaOH  ⟶ Na

3
PO

4
 + NH

3
 + H

2
O

• C
19

H
17

NO
3
 + O

2
   ⟶   CO

2
 + H

2
O + N

2

• Cr
2
(SO

4
)

3
 + KI + KIO

3
 + H

2
O ⟶  Cr(OH)

3
+ K

2
SO

4
 + I

2

• MoCl
3 
+ O

2
 + AgCl  ⟶  MoCl

4
 + Ag

2
O
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