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CNDJ                                           Programme noyau de chimie  

Classe de 3ème                                                                                                                 Eté 2023 

 

Retenir le cours suivant puis faire les exercices sur le cahier de chimie.  

  I- Structure de l’atome (chapitre 1) 

1. L’atome est constitué de 3 types de particules : neutrons no (électriquement 

neutres), protons p+ (chargées positivement)  et électrons e- (chargées 

négativement).  

2. Le symbole de l’atome ou du noyau, appelé nuclide est donné par 𝑿 𝒁
𝑨  

X étant le symbole de l’élément, Z le  numéro atomique ou nombre de p+ et A le 

nombre       

de masse ou nombre de nucléons ;  

3. A = Z + N avec N le nombre de neutrons 

4. Un atome est électriquement neutre : nbre de p+ = nbre d’e-. 

5. Un ion provient d’un atome ayant gagné ou perdu des e- . Un ion est électriquement      

chargé : nbre de p+ ≠ nbre d’e-. 

6. Déterminer la composition de l’atome ou de l’ion revient à trouver le nbre de p+ , 

d’e- et de nº contenus dans cet atome ou cet ion.   

7. Déterminer la composition du noyau revient à trouver le  nbre de p+ et de nº 

contenus dans le noyau. 

8. La charge électrique :  

Qnoyau = q des p+ = nombre de p+ × charge d’1 p+ = Z × e        (q n0 = 0) 

Remarque : 𝑍 =  
𝑞𝑛𝑜𝑦𝑎𝑢

𝑒
  avec e = 1,6 × 10-19C 

Qnuage électronique = q des e- = nombre d’e- × charge d’1 e- = nbre e- × (-e) 

Qatome = qnoyau + qnuage électronique =  0 C , car l’atome est électriquement neutre. 

Qion = q noyau + q nuage électronique ≠  0 C , car l’ion est chargé positivement ou 

négativement. 

9. Masse atomique 

m atome = m noyau = m des nucléons = nombre de nucléons × m 1 nuc = A × m 1nuc 

La masse des électrons est négligeable par rapport à la masse du noyau. 

m nuc = 1 u = 1,67×10-27kg 

Remarque : 𝐴 =  
𝑚𝑎𝑡𝑜𝑚𝑒

𝑚1𝑛𝑢𝑐
 

10. Isotopes : Ce sont des atomes ou des ions  d’un même élément ayant le même 

numéro       

atomique Z mais des nombres de masse A différents (donc des nombres de 

neutrons     

différents). 
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Exemple : 𝐶𝑙17
35  𝑝𝑜𝑢𝑟𝑐𝑒𝑛𝑡𝑎𝑔𝑒 𝑑′𝑎𝑏𝑜𝑛𝑑𝑎𝑛𝑐𝑒 : 75 % , 

𝐶𝑙17
37  𝑝𝑜𝑢𝑟𝑐𝑒𝑛𝑡𝑎𝑔𝑒 𝑑′𝑎𝑏𝑜𝑛𝑑𝑎𝑛𝑐𝑒: 25% 

 

 

II- La classification périodique (chapitre 2)  

1- Configuration électronique ou structure électronique d’un atome ou d’un ion : 

répartition des e- sur les couches ou les niveaux d’énergie. 

2- Le nombre d’e- périphériques ou e- de valence, correspond au groupe. 

3- Le nombre de couches électroniques correspond à la période. 

 

    Colonne 

        

/Groupe 

 

 

Période 

1ère 

colonne 

 

Groupe 

I 

2ème 

colonne 

 

Groupe 

II 

13ème 

colonne 

 

Groupe 

III 

14ème 

colonne 

 

Groupe 

IV 

15ème 

colonne 

 

Groupe 

V 

16ème 

colonne 

 

Groupe 

VI 

17ème 

colonne 

 

Groupe 

VII 

18ème 

colonne 

 

Groupe 

VIII 

1ème période 
1H 

K1 
      

2He 

K2 

2ème période 
3Li 

K2L1 

4Be 

K2L2 

5B 

K2L3 

6C 

K2L4 

7N 

K2L5 

8O 

K2L6 

9F 

K2L7 

10Ne 

K2L8 

3ème période 
11Na 

K2L8M1 

12Mg 

K2L8M2 

13Al 

K2L8M3 

14Si 

K2L8M4 

15P 

K2L8M5 

16S 

K2L8M6 

17Cl 

K2L8M7 

18Ar 

K2L8M8 

4ème période 
19K 

K2L8M8N1 

20Ca 

K2L8M8N2 
      

 

4- Le tableau périodique contient 18 colonnes ; 8 groupes et 7 lignes ou périodes.  

5- Les principales familles :  

5.1- Les métaux alcalins : éléments du groupe I, sont des  métaux (sauf l’hydrogène), 

possèdent 1 e- de valence, perdent un e-, forment des cations X+ 

5.2-Les métaux alcalino-terreux : éléments du groupe II, sont des métaux, possèdent 2 

e- de valence, perdent 2 e-, forment des cations X2+. 

5.3-Les halogènes : éléments du groupe VII, sont des non-métaux, possèdent 7e – de 

valence, gagnent 1 e-, forment des anions X-. 

5.4-Les gaz rares : éléments du groupe VIII, possèdent 8 e – de valence, leur couche de 

valence est saturée, ne forment pas d’ions.  
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Exercices d’application 

Exercice 1  

1. Déterminer le nuclide de l’atome de fer sachant qu’il comporte 26 électrons et 30 

neutrons. 

2. Calculer la charge relative de son noyau. 

3. Calculer, en kg, sa masse atomique. 

4. Déterminer la composition de l’ion fer III (Fe3+). 

5. Calculer la charge électrique de l’ion fer III Fe3+. 

Données : q (1p+) = 1+   ;    m(1 nucléon) = 1,67.10-27 kg 

Exercice 2 

La charge nucléaire d’un atome de chlore est 2,72×10-18C. La masse de son noyau est égale 

à 5,845×10-26kg. 

1- Calculer son numéro atomique Z. On donne : e = 1,6×10-19C 

2- Calculer son nombre de nucléons. On donne : m 1nuc = 1,67×10-24g 

3- Représenter le nuclide de l’atome chlore. 

Exercice 3  

La charge du nuage électronique de l’ion X- est égale à - 28,8×10-19C. 

1- Calculer le nombre d’électrons que renferme cet ion. 

2- En déduire le nombre d’électrons de l’atome X correspondant. 

3- Déduire la période, le groupe et la colonne auxquelles appartient X. 

On donne : e = 1,6×10-19C   

III- Liaisons chimiques (chapitre 3) 

1- Représentation de Lewis : les e- de valence sont représentés par des points ou des  

doublets autour du symbole de l’élément.  

 
  



4 
 

2- Règle du duet : un atome (H et Li)  cherche à saturer son niveau K à 2e- ,  

    règle de l’octet : un atome cherche à saturer son dernier niveau à 8 e-, pour acquérir 

la configuration électronique stable du gaz rare le plus proche dans le tableau périodique.  

3- La liaison covalente est une mise en commun des e- de valence entre les atomes pour 

obéir aux règles du duet ou de l’octet. La liaison covalente simple est une mise en commun 

de 2 e-, la liaison covalente double est une mise en commun de 4 e-, la liaison covalente 

triple est une mise en commun de 6 e-. Les atomes qui établissent des liaisons covalentes 

entre eux ont besoin de gagner des e- 

4- La liaison ionique est une attraction électrostatique entre des ions de charges 

opposées.  

 La liaison ionique s'établit entre les atomes donneurs d'e- et les atomes accepteurs d’e-

. 

 

Exercice d’application :  

Proposer un schéma de Lewis pour les espèces chimiques suivantes : 

- Avec justification : O2, NaCl, HCl 

- Sans justification : HCN, HOCN (2 possibilités), CaO, C2H6O (2 possibilités), 

H2CO2, fluorure de calcium, sulfure d’aluminium.  

! Trouver les numéros atomiques dans le tableau périodique.  

 

IV- Oxydoréduction (chapitre 4) 

1-Réaction.d'oxydoréduction 

Une réaction redox  est une réaction chimique au cours de laquelle il y a  une oxydation 

et une réduction, c'est à dire un transfert d'e- entre un réducteur et un oxydant. 

 

 

a-Expérience:  

On plonge une lame de fer dans une solution bleue de sulfate de cuivre II (Cu2+
(aq) ; SO4

2−
(aq))   

  

  

  

  

  

                                                  

  

  

  

  

Exemple : Réaction entre la lame de Fer et le sulfate de 

cuivre II 
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b-Observation: 

Un dépôt de cuivre solide rougeâtre se forme sur la lame de zinc et la couleur de la 

solution passe du bleu (due à la présence des ions Cu2+) au vert pâle. 

c-Interprétation:  

Le dépôt rouge est du cuivre métallique constitué d'atomes de cuivre de formule Cu. 

Les ions Cu2+ ont gagné 2 électrons pour devenir des atomes de cuivre selon la demi-

équation                             Cu2+ (aq)    +    2e-   →     Cu(s)  (demi-équation de réduction) 

L'oxydant Cu2+ gagne des électrons: il subit une réduction.  

 

La coloration verte est due à la présence en solution d'ions fer II Fe2+. Les atomes de la 

lame de fer ont perdu 2 électrons pour devenir des ions Fe2+ selon la demi-équation : 

           Fe(s)    →         Fe2+
(aq)  +  2e-

  (demi-équation d'oxydation) 

Le réducteur Fe perd des électrons: il subit une oxydation. 

Le nombre d'électrons perdus est égal au nombre d'électrons gagnés. 

           Cu2+
(aq) + Fe (s)   →     Fe2+ (aq) + Cu(s) ( équation de la réaction d'oxydoréduction) 

Remarques: 

- Les ions sulfates ne participent pas à la réaction chimique. Ils sont dits ions 

spectateurs. 

- 

 

Oxydant 

Réducteur 

▪ Espèce qui a gagné des e- 

▪ Espèce qui a subi la 

réduction 

▪ Agent oxydant 

▪ Espèce qui se réduit 

▪ Espèce réduite 

▪ Espèce oxydante 

 

▪ Espèce qui a perdu des e- 

▪ Espèce qui a subi 

l'oxydation 

▪ Agent réducteur 

▪ Espèce qui s'oxyde 

▪ Espèce oxydée 

▪ Espère réductrice 

2- Classification électrochimique des métaux 

La classification électrochimique permet de prévoir si une réaction peut avoir lieu entre 

un métal et un ion métallique. Les métaux sont classés selon la tendance à perdre plus 

facilement leurs électrons périphériques.  
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Exercice d'application:  

On plonge une lame de cuivre dans une solution de nitrate d'argent. Au bout d'un certain 

temps, la lame se recouvre d'un dépôt d'argent, alors que la solution se colore en bleu par 

les ions cuivreII, Cu2+  

1. Donner les réactifs et les produits de cette réaction.   

2. Écrire les demi-équations des réactions d'oxydation et de réduction.  

3. Déduire l'équation de la réaction d'oxydoréduction.  

4. La réaction précédente est une réaction d'oxydoréduction. Justifier.  

5. Identifier l'oxydant et le réducteur dans cette réaction.  

6. Dans un bécher, on plonge une lame de cuivre dans une solution de nitrate de zinc. Rien 

ne se passe. Sur un axe horizontal, classer, en le justifiant, les métaux Cu, Zn et Ag dans 

l'ordre croissant de leur tendance à perdre des électrons.  

 

 

V- Chimie organique (chapitres 7,8) 

1-Outre le carbone, les espèces organiques ne contiennent qu’une gamme réduite 

d’éléments : H,  O, N ou plus rarement S, P et Cl. 

2- Diverses représentations d’une molécule 

Formule brute 

ou moléculaire 

Formule semi-

développée 

Formule 

développée 

Représentation 

de Lewis 

C2H2O CHΞC-OH H-CΞC-O-H 

   

C C OH H        

C3H6 CH2=CH-CH3 C C C

H

H

H

H

H

H

 

C C C

H

H

H

H

H

H

 
3- Les hydrocarbures sont des composés formés uniquement de carbone et d’hydrogène. 

4- Les alcanes sont des hydrocarbures aliphatiques saturés de formule générale CnH2n+2 

5-Nomenclature : 

   - Choisir la chaîne principale (chaîne de carbone la plus longue) 

   - Numéroter cette chaîne pour donner aux ramifications les plus petits indices 

   - Nommer le composé en commençant par la position et le nom des ramifications      

      puis écrire le nom de la chaîne principale. 

   - Utiliser les préfixes di, tri, tetra  

   - Nommer les substituants : Cl chloro, Br bromo, I iodo 

   - Utiliser les préfixes méth pour 1 atome de carbone, eth  pour 2, prop  3, 

      but  4, pent  5, hex  6, hept  7, oct  8 et non  9, dec  10. 

  

https://www.cnrs.fr/cnrs-images/chimieaulycee/AUTRES/lexique/lexique.htm#lex20
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6- Les isomères sont des composés qui ont une même formule brute mais des formules      

    structurales et des propriétés différentes. Leurs noms sont différents.   

7- Les hydrocarbures font des réactions de combustion 

              Hydrocarbures + dioxygène → dioxyde de carbone + eau 

 

Exercices d’application  

1- Nommer et donner la formule moléculaire de chacun des composés suivants: 

a- 

CH2 CH

CH3                         b- CH CH                  c-   

CH3 CH CH2

Cl Cl  

 

d-  
CH3 CH CH CH CH2 CH3

CH2

CH3

CH3CH2

CH3  

e-  
CH3 CH2 CH2 CH CH2 CH3

CH

CH2

CH3

CH2

CH2CH3

 
2- L’indice d’octane mesure la résistance à l’auto-allumage (allumage sans intervention de 

la bougie) d’un carburant utilisé dans un moteur à allumage commandé. Ce carburant est 

généralement l’essence.  

a- Ecrire les formules semi-développées de 3 isomères de l’octane, présentant 3 

ramifications chacun.  

b- Ecrire l’équation de la réaction de combustion de l’octane. 

c- Identifier  les réactifs et les produits.  

d- Comment identifie-t-on le gaz formé ? 

 

 


