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~ Introduction 
 

Dé finition dé la chimié dans lé Pétit Robért : « Science de la constitution des divers corps, de leur transformation 
et de leurs propriétés ».  
Ainsi, la chimié s’inté réssé a  la constitution/structuré dé la matié ré, a  sa proprié té  ét a  sa ré activité .  
 

Lorsqu’on régardé un péu plus én dé tail sur uné é chéllé dé diménsions, lés molé culés sont én bas dé l’é chéllé dé 
l’é tudé dés structurés, (dé l’ordré du nanomé tré). On ést donc sur des échelles très basses, pour arrivér a  l’é chéllé 
dé l’atomé, (l’Angstro m).  
 

 

→ La chimié péut é tré ré partié én 
diffé réntés disciplinés : chimié 
théorique, chimié physique, chimié 
inorganique, chimié organique, 
biochimie (a  l’intérfacé avéc lés 
sciéncés dé la vié).  
 

→ Ellé travaillé én é troité collaboration 
avéc dé nombréusés autrés disciplinés : 
physique, biologie, médecine, etc. 

 

Précision sur la chimie organique maintenant : éllé a é té  introduité dans lés anné és 1690 par Nicolas Lé méry qui 
é tait lé pharmacién du roi Louis XVI, qui a é tabli uné diffé rénciation éntré substancés organiqués ét miné ralés. 
La chimié organiqué é tait céllé dés composés issus d’organismes vivants (≠ matié ré inorganiqué ét mé taux). 

 
Pétit a  pétit, cétté dé finition s’ést affiné é ét on s’ést 
apérçu qué lés composé s organiqués (=issus du 
mondé vivant) conténaiént tous dés atomes de 
carbone, ainsi qué, lés atomés d’hydrogène (H), 
d’azote (N) d’oxygène (O), de phosphore (P) et 
de soufre (S) én proportions importantés.  

 
Tous cés atomés composént 98% de la masse totale de tout organisme vivant. C’ést pourquoi lorsqu’on parlé dé 
chimié organiqué, on parlé tré s souvént dé la chimie du carbone (ét touté sa ré activité ). 
 

Lés molé culés organiqués qué nous allons é tudiér sé rétrouvént dans tous lés séctéurs dé notré vié quotidiénné : 
mé dicaménts, molé culés ingé ré és, molé culés rétrouvé és dans dés plantés, étc. Ellés ont donc un domaine 
d’utilisation très vaste. 
 
Exemples de molécules organiques : 
 

 
Vanilliné (aro mé lé plus 

véndu au mondé) 

 

 
Vitaminé C 

 

 
Paracé tamol 

 

 
 

Café iné 

 

En biologie : 
 

→ Lés protéines sont composé és dé sé quéncés péptidiqués, éllés-mé més composé és d’acidés aminé s qui sont dés 
pétités molé culés organiqués.  
 

→ Lés chromosomés, structuré ésséntiéllé a  la vié, sont composé s d’ADN, lui-mé mé composé  dé pétités basés qui 
sont dés molé culés organiqués.   

  

Cours 1 & 2 – Introduction à la chimie organique  
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Il ést ésséntiél dé savoir répré séntér corréctémént uné molé culé. Mais pour ça, il ést 
important dé connaî tré léur structure, léur géométrie ét lés règles spécifiques à 
chaque mode de représentation pour miéux appré héndér par la suité la structuré ét la 
proprié té  dé cés molé culés. 
 

 

A-  Structure de l’atome 
 

Lés é lé ménts du tabléau pé riodiqué sont caracté risé s par déux nombrés principaux : 
- Le nombre de masse A 
- Le numéro atomique Z, qui permet de classer les éléments dans le tableau périodique 

 

Lé numéro atomique définit l’élément.  
Lé nombré dé massé, lui, ést la somme du numéro atomique (Z) et du nombre de neutrons (N) →  A = Z + N 

 
Dans uné répré séntation tré s simplifié é d’un atomé (pséudo-modé lé dé 
Bohr), on voit qu’un atomé ést constitué  d’un noyau, lui-même 
constitué de neutrons et de protons, autour duquel vont graviter 
les électrons. 
 

Lés é léctrons (chargé s -) sont 1000 fois plus lé gérs qué lés protons 
(chargé s +) ou lés néutrons (non chargé s). 
 L’essentiel de la masse sé trouvé dans lé noyau.  
 

Dans un atomé, l’é léctron va é tré dé fini par uné combinaison de 4 nombres quantiques : n, l, m et s +++ (lés 3 
prémiérs é tant toujours des entiers). 
 

•  Le nombre n ou nombre quantique principal : il va dé finir la pé riodé dé l’é lé mént. Il adopté dés valeurs 
entières de 1 à 10 (en vrai ça peut aller jusqu’à l’infini théoriquement mais bon le prof dit 10 parce qu’on ira jamais 
plus haut que 10) 
 

•  Le nombre l ou nombre quantique secondaire : il va dé finir lé typé d’orbitalé, sa formé, il adopté lui aussi dés 
valeurs entières qui vont de 0 à n-1 
 

•  Le nombre m ou nombre quantique magnétique : il adopté dés valeurs allant de -l à +l, toujours en nombres 
entiers 
  
•  Le nombre s ou nombre quantique de spin : il va dé criré lé séns dé rotation dés é léctrons ét adoptér deux 

valeurs non entières, + 
𝟏

𝟐
 ou - 

𝟏

𝟐
. 

 

Récap’ : 

 

 
Lés diffé rénts nombrés quantiqués vont pérméttré dé 
dé finir dés orbitales atomiques (=zone dans laquelle 
on a une probabilité de présence des électrons qui 
est non nulle) dans lésquéllés sé rétrouvént lés 
é léctrons. 
 

La formé ét la diréction dés orbitalés pérmét dé 
minimiser les répulsions entre les électrons dé 
mé mé é nérgié. Ainsi, lés é léctrons né gravitént pas 
autour du noyau dé façon circulairé mais sé rétrouvént 
dans uné surfacé avéc dés formés diffé réntés.  
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Commé on l’a vu, un é léctron ést dé fini par uné combinaison dé 4 nombres quantiques : n, l, m et s.  
 

➢ Ainsi, pour n = 1, nous n’avons qu’une possibilité : l = 0 et m 
= 0. 

➢ En revanche, pour n = 2 par exemple, l peut prendre la 
valeur 0 ou la valeur 1, et donc m pourra prendre trois 
valeurs : -1, 0 et 1. 

➢ Et ainsi de suite, comme décrit dans le diagramme ci-contre. 
Nous allons donc pouvoir caractériser chaque électron de l’atome 
gra cé a  cés nombrés. 
 

→ Dans lé tabléau pé riodiqué, lés é lé ménts sont rangé s par léur numé ro atomiqué mais qu’ils sont aussi régroupé s 
én fonction dé léur structure électronique. On péut donc distinguér un bloc s, un bloc p, un bloc d ét un bloc f qui 
corréspondént au remplissage des couches électroniques dé cés é lé ménts. 
 

→ Cétté structuré é léctroniqué dés é lé ménts va é tré résponsablé dés propriétés des atomes ét va pérméttré dé lés 
classér par familles. (Exémplé : la famillé dés alcalino-térréux qui vont partagér la mé mé structuré é léctroniqué sur 
léur couché dé valéncé) 
 

           
 

B- Comment appréhender la structure de ces atomes ? 
 

Ellé obé it a  quélqués ré glés ésséntiéllés : ++++ 
 

1. Principe d’exclusion de Pauli : « Dans un atome, deux électrons ne peuvent posséder les quatre 
mêmes nombres quantiques » 

 

Céla signifié qué lés é léctrons vont sé ré partir dans l’énsémblé dés casés mais ils vont aussi sé disposér dé téllé sorté 
a  cé qu’ils n’aiént pas tous lés mé més nombrés. (On le verra en exemple par la suite) 
 

2. Règle de Hund : « Les électrons se placent à raison de un par case 
quantique avant de s’apparier en doublet » 

 

3. Remplissage des orbitales selon Klechkowski (n + l minimal) 
 

Si l’on régardé la structuration ét la disposition dés orbitalés, nous allons voir qué pour 
disposér lés é léctrons én fonction du nivéau du tabléau pé riodiqué (1, 2, 3, 4, 5, 6 ét 7), ét 
dés typés d’orbitalés réncontré s (s, p, d ét f), nous allons dévoir suivre ce mode de 
remplissage où l’on cherche toujours à remplir les cases selon le diagramme ci-
contre : on remplira toujours l’orbitale 1s d’abord, suivie de l’orbitale 2s, puis 2p, 
3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, etc… 
 

Exemple 1 : L’azote 
 

A = 14 ét Z = 7.  
Nombre d’électrons à répartir : 7 
Méthode pour les répartir : Lés déux prémiérs é léctrons vont sé ré partir dans l’orbitalé 1s, puis lés déux suivants 
dans l’orbitalé 2p, lés 3 dérniérs séront ré partis séul a  séul dans chacuné dés 3 casés dé l’orbitalé 2p (ré glé dé Hund). 
 

    On a bién dit qué chaque électron ne peut pas avoir les 4 mêmes nombres quantiques. Lorsqué deux 
électrons sont dans la même case, ils ont les mêmes nombres n, l et m, mais des nombres de spin (s) 

différents qui sont de + 
𝟏

𝟐
 ou - 

𝟏

𝟐
 !  
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On obtiént la disposition suivanté : 

 
 

Écriture : 1s2 2s2 2p3 (= 2 électrons dans l’orbitale 1s, 2 électrons dans l’orbitale 2s et 3 électrons dans l’orbitale 2p). 
Cé qui nous inté réssé én chimié organiqué, c’ést la couche dite de valence ou couche extérieure. C’ést la couche 
la plus externe ++ dés é léctrons (≠dés couchés dé cœur qui né ré agissént pas ét pré séntént moins d’inté ré t én 
chimié organiqué). 
NB : la couche externe correspond à la ligne avec le plus grand numéro, ici c’est la deuxième ligne pour l’azote. 
 
On péut répré séntér cétté couché éxtérné dé façon sché matiqué, c’ést cé qu’on appéllé lé modé lé dé Léwis. 
 

Modèle de Lewis 
 

Dans notré atomé d’azoté, on a 3 é léctrons non apparié s, c’ést-a -diré qu’ils sont séuls dans chacuné dés casés 
orbitalairés. On a aussi déux é léctrons apparié s formant un doublét. On matérialise les doublets par des traits et 
les électrons célibataires par des points. 
Nous avons donc ici la répré séntation sélon Léwis dé l’atomé d’azoté. → 

     Ellé né répré sénté bién que la couche externe ! 

 

Exemple 2 : L’oxygène 
 

A = 16 ét Z = 8. 
Nombre d’électrons à répartir : 8  
Méthode : d’abord on mét lés déux prémiérs dans l’orbitalé 1s, lés déux suivants dans l’orbitalé 2s. On rémplit 
énsuité notré orbitalé 2p avéc lés 4 é léctrons réstants. Lés 3 prémiérs é léctrons sé ré partissént d’abord dans 
chacuné dés casés, ét lé dérniér va s’appariér avéc l’un dés é léctrons dé ja  pré sénts. 
On obtiént donc céci : 

                              
 

Écriture : 1s2 2s2 2p4  
Modèle de Lewis :   

 
 

Exemple 3 : Le soufre 
 

A = 32 ét Z = 16. 
Nombre d’électrons à répartir : 16 
Méthode : Déux é léctrons dans la casé 1s, déux dans la casé 2s, puis 6 dans lés 3 casés dé l’orbitalé 2p. Ensuité, déux 
dans l’orbitalé 3s car c’ést céllé qui viént apré s l’orbitalé 2p. Il résté mainténant 4 é léctrons : on én mét d’abord un 
dans chaqué casé dé l’orbitalé 3p, puis on apparié lé dérniér avéc l’un dés trois pré cé dénts.  
On sé rétrouvé avéc cé sché ma-la  : 

 
 

Écriture : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4. 
Modèle de Lewis : 

 

NB : Ici, la couche de valence correspond au niveau 3, et les couches de cœur aux niveaux 1 et 2 ! 
 

     Particularité de l’atome de soufre : On voit sur lé sché ma ci-déssus qu’il possé dé dés orbitalés « d » vacantés. 
Ellés pérméttront dé fairé dés valences supérieures qué nous vérrons plus tard. 

 

Lé soufré a la mé mé répré séntation dé Léwis qué l’oxygé né. C’ést logiqué, car ils sont sur la même colonne du 
tableau périodique ! 
 

 Tous les éléments d’une même colonne vont partager la même couche de valence ++ 
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Répré séntations dés principaux é lé ménts : 
 

➢ Principaux atomes du vivant → 
 

➢ Principaux halogènes →  
 

➢ Quelques éléments métalliques →  
 
 

Nous allons voir mainténant commént cés atomés s’apparient pour former des molécules gra cé a  léurs é léctrons 
dé la couché dé valéncé. 
 

C- Formation des liaisons 

 

Lorsqué l’on a 2 atomés cé libatairés, ils vont poténtiéllémént sé rapprochér 
pour partagér ét mettre en commun leurs électrons afin de stabiliser la 
structure électronique ét d’obténir uné couche de valence complète, 
béaucoup plus stablé. 

 

Liaison : misé én commun dés é léctrons dé valéncé dé déux atomés ét 
compromis entre forces de répulsion et d’attraction. Distance idéale ou  
l’é dificé molé culairé ést é nérgé tiquémént stabilisé , cé qui corréspond a  la 
valéur dé la longuéur dé la liaison (én Angström Å) 

 

 Comment ces atomes vont s’apparier entre eux ? 
 

Ils vont méttré én commun léurs é léctrons cé libatairés ét il y aura autant de liaisons qu’il y a d’électrons 
célibataires ++ 
 

➢ Exemple 1 : si on régardé la combinaison éntré un atomé d’hydrogèné ét un atomé dé chlore, on va former 
la molécule HCl, avec une seule liaison qui corréspond à la misé én commun dé l’uniqué éléctron célibatairé 
de chaque atome. 

 

➢ Exemple 2 : le carbone, ayant 4 électrons célibataires, pourra se lier à 4 atomes différents et former 4 
liaisons. 

 
 

 

     
Cétté misé én commun d’é léctrons va pérméttré a  chaqué atomé (dont le numéro atomique est supérieur à 4) 
d’attéindré uné couche de valence complète qui va corréspondré a  8 électrons sur la couche périphérique. 
 

C’ést cé qu’on appéllé la règle de l’octet = les atomes caractérisés par Z > 4 tendent à posséder 8 électrons sur 
leur couche périphérique afin d’acquérir un état stable.  
 

La ré glé dé l’octét ést partagé é par un grand nombré d’atomés mais elle n’est pas toujours vraie : cértains atomés 
né la réspéctént pas obligatoirémént → phénomène d’hypervalence ++ ou  ils vont avoir sur léur couché dé valéncé 
un nombré d’é léctrons largémént supé riéur a  8. 
 

Cé phé nomé né ést réndu possiblé par lé fait qué cértains atomés (exemples : soufre ou phosphore) sont dés é lé ménts 
dé la 3e période ét possé dént dés orbitales « d » vacantes. Céllés-ci léur pérméttént dé fairé un nombré dé liaisons 
supé riéur a  céux dé la 2é pé riodé qui né péuvént fairé au maximum qué 4 liaisons. 

  

(Les petits rectangles sur 
les métaux correspondent 
à des cases vacantes qui 

représentent des orbitales 
inoccupées !) 
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Si on régardé lé soufré (cf. page précédente), il peut respecter la règle de l’octet ét fairé 4 liaisons, mais il péut aussi 
fairé un nombré dé liaisons plus important én utilisant lés orbitalés « d » vacantés. Par éxémplé, sur la molé culé du 
miliéu, il fait 4 liaisons ét possé dé un doublét non-liant, cé qui lui fait un total dé 10 électrons sur sa couché dé 
valéncé. Sur la molé culé la plus a  droité, l’atomé fait 6 liaisons, cé qui fait un total dé 12 électrons sur sa couché dé 
valéncé.  
 

D- Géométrie spatiale : méthode VSEPR 

 

Lés molé culés qu’on a vu ét répré sénté  jusqu’a  pré sént sous formé plané, sont én ré alité  dés édifices 
tridimensionnels ++ c’ést-a -diré qu’éllés adoptént dans l’éspacé une structure en 3D bien particulière. 
 

Plusiéurs modé lés éxistént pour éxpliquér ét répré séntér la structuré dés molé culés dans l’éspacé. L’un dés plus 
cé lé brés ést cé qué l’on appéllé la théorie VSEPR ++ (= « Valence Shell Electron Pair Repulsion »). 
 

Cétté thé orié, dé véloppé é par Ronald J. Gilléspié, éxpliqué la structuré tridiménsionnéllé optimalé pour pouvoir avoir 
lé minimum d’é nérgié ét donc lé minimum d’intéractions sur la basé d’uné minimisation des répulsions 
électroniques des atomes sur la couche de valence.  
 

Cétté mé thodé va chérchér a  associér la structuré tridiménsionnéllé qui pérméttra dé limitér au maximum la 
ré pulsion éntré tous les électrons autour d’un atomé. Ellé prénd donc én compté lés liaisons dé l’atomé mais aussi 
lés doublets non-liants, qui vont é tré considé ré s commé dés é léctrons pouvant intérfé rér avéc céux dés liaisons. 
 

La gé omé trié spatialé dé cés molé culés ést dé crité sélon lé systé mé AXmEn : 
 

➢ A est l’atome central dont on veut connaître la géométrie 
➢ m est le nombre d’atomes impliqués dans une liaison avéc l’atomé céntral 
➢ n est le nombre de doublets non-liants  

 

 

→ Chaque combinaison de m et n définira une structure tridimensionnelle qui minimiséra l’é nérgié. Cés 
structurés sont ré sumé és dans lé tabléau suivant : 
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Exemples : 
 

1) Méthane (CH4) 
 

Si on considé ré lé carboné commé atomé céntral, on voit 
qu’il fait 4 liaisons, on a uné structuré dé typé AX4 ét éllé 
corréspond a  un tétraèdre régulier ou  lé carboné ést au 
céntré du té traé dré ét lés atomés sont situé s aux pointés. 
On a un anglé dé 109,25° éntré lés liaisons. (le prof dit 
parfois 109,25 et parfois 109, c’est pareil) 

 
 

2) Dioxyde de carbone (CO2) 
 

On s’inté réssé toujours a  l’atomé dé carboné commé atomé céntral. Cétté molé culé va avoir 
uné structuré dé typé AX2, c’ést-a -diré qué lé carboné a uniquémént 2 atomes dans sa 
périphérie.  
Ellé corréspond a  uné structuré linéaire (ét donc plane ++) qui sé répré sénté ainsi :   
 

3) Eau (H2O) 
 

Il s’agit d’uné molé culé simplé ét ésséntiéllé a  la vié.  
Cétté fois-ci on va s’inté réssér non plus au carboné mais a  l’oxygé né. Autour dé cét oxygé né il 
va y avoir 2 atomes d’hydrogène qui forment des liaisons, par contré il né faut pas oubliér 
qué l’oxygé né possé dé deux doublets non-liants, ét donc on aura uné formulé dé typé AX2E2. 
Si on sé ré fé ré au tabléau pré cé dént, la structuré AX2E2 corréspond a  uné formé coudée, avéc 
lés déux doubléts non-liants qui occupént chacun uné partié du té traé dré. 

 

4) Ammoniac (NH3) 
 

L’atomé céntral séra l’azote. Il possé dé a 3 é léctrons cé libatairés ét un doublét non-liant. La structuré 
VSEPR séra donc AX3E (car l’atome fait 3 liaisons et possède un doublet). C’ést donc uné structuré 
pyramidale à base triangulaire car pour minimisér lés intéractions, l’atomé d’azoté séra au céntré 
d’un té traé dré ét chacuné dés hydrogé nés va é tré sur la basé avéc lé doublét non-liant qui ést au 
sommét. 

 

E- Structure du carbone 
 

A = 12 ét Z = 6.  
Céla corréspond donc a  uné structuré 1s2 2s2 
2p2, ét donc on aurait un modé lé dé Léwis avéc 
un doublet non liant formé  par lés déux 
é léctrons dé l’orbitalé 2s, ét deux électrons 
seuls dans l’orbitalé 2p.  
On appéllé ça la valence primaire du carboné. 
Cépéndant, lés obsérvations faités sur lé 
carboné é taiént én dé saccord avéc cétté 
structuré-la . 
 

Pour l’éxpliquér, c’ést simplé : dans lé cas du 
carboné, on obsérvé un éffét dé transition 
é léctroniqué qui va fairé én sorté qué tous les 
électrons de la couche 2 vont se répartir 
seul à seul sur l’ensemble des orbitales. On 
aura donc un séul é léctron dans la couché 2s ét 
3 é léctrons non apparié s dans la couché 2p. 
 

Toutes les cases seront occupées pour avoir une structure plus stable ! 
 
 

Si on régardé par éxémplé la molé culé dé mé thané, lés 4 liaisons 
sont indifférenciées, identiques (on n’arrive pas à distinguer une 
liaison provenant d’électrons s par rapport à une liaison provenant 
d’électrons p, les 4 liaisons sont les mêmes…)  
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1) Hybridation sp3 
 

La répré séntation avéc uné orbitalé s ét 3 orbitalés p n’ést pas corrécté : pour éxpliquér ça, on a introduit lé 
phé nomé né d’hybridation. Dans lé cas du carboné, lorsqu’il va formér dés liaisons, nous n’avons plus affairé a  dés 
orbitalés atomiqués dé naturé diffé rénté (s ét p) mais a  quatre orbitales hybrides dites sp3, qui deviennent 
strictement identiques. Ellés ré sultént dé la fusion entre l’orbitale s et les 3 orbitales p. 

 
 

La couché intérné (ou couché dé cœur), éllé, n’évolue pas.  
Lés orbitalés sp3 vont pérmétté dé formér dés liaisons simples de type sigma (σ), c’ést-a -diré qué l’atomé dé 
carboné fait uné séulé liaison avéc l’atomé voisin (≠ liaisons doublés ou triplés). 
Mais le carbone ne fait pas que des liaisons simples…  
 

2) Hybridation sp2 
 

Molé culé d’é thé né : comporté uné liaison double ét dés liaisons simplés. Ellé a uné structuré 
VSEPR dé typé AX3 cé qui impliqué uné gé omé trié trigonale plane avéc un anglé dé 120° 
éntré chaqué liaison. On a donc 3 directions indifférenciées.  
 

Lés 4 orbitalés atomiqués vont formér 3 orbitales hybrides sp2 (qui répré séntént lés 3 
liaisons qui s’é tablissént dans lé plan, toujours avéc un grand ét un pétit lob) ét 1 orbitale p 
pure (qui va formér la double liaison, qui résté idéntiqué a  sa structuré dé dé part).  

 

 
 

On a notré atomé dé carboné hybridé  dé type sp2 qui va formér 2 liaisons avéc lés atomés d’hydrogé né ét il va y a 
avoir uné misé én commun d’é léctrons pour formér la double liaison éntré lés 2 carbonés. Cétté dérnié ré sé fait au 
travérs dés orbitales p pures.  
 

On va donc avoir uné doublé liaison qui ré sulté dé la sommé d’uné liaison simple formé é par récouvrémént dés 2 
orbitalés sp2 (1 pour chaqué carboné) ét d’uné autré liaison formé é dans 1 système π par recouvrement latéral 
des 2 orbitales p pures.  
 

Donc → Double liaison = 1 liaison simple σ ét 1 liaison d’un système π. 

 

3) Hybridation sp 
 

Molé culé d’é thyné : comporté uné liaison triple ét dés liaisons simplés. Ellé a uné structuré 
VSEPR dé typé AX2 cé qui impliqué uné gé omé trié linéaire avéc un anglé dé 180 degrés 
éntré chaqué liaison. On n’a donc plus qué 2 directions indifférenciées.  
 

Lés 4 orbitalés atomiqués vont formér 2 orbitales hybrides sp (qui formént lés liaisons simplés), ét 2 orbitales p 
pures (qui vont pérméttré la cré ation dé la triple liaison par 2 systé més pi diffé rénts). 
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On a notré atomé dé carboné hybridé  dé typé sp qui va formér 1 liaison avéc un atomé d’hydrogé né ét il va y a avoir 
uné misé én commun d’é léctrons pour formér la triple liaison éntré lés 2 carbonés.  
 

On va donc avoir uné triplé liaison qui ré sulté dé la sommé d’uné liaison simple par récouvrémént dé l’orbitalé sp 
ét d’uné autré liaison formé é dans 2 systèmes π par recouvrement latéral des 2 paires d’orbitales p pures. 
 

Donc → Triple liaison = 1 liaison simple σ ét 2 liaisons d’un système π. 

 

4) Hétéroatomes 
 

Jusqu’a  pré sént, on a é tudié  l’atomé dé carboné qui formait dés liaisons avéc dés atomés d’hydrogé né. E vidémmént, 
lés molé culés sont béaucoup plus compléxés ét comportént dés hétéroatomes (O, N, S par éxémplé). 
 

Molécule de Méthanol :  
 

La structuré va dé péndré dé l’atomé qué l’on considé ré. 
- Atomé dé carbone dé typé AX4 
- Atomé d’oxygène dé typé AX2E2 
 

Dans chacun dés cas, on va avoir dés liaisons simplés ét 
uné hybridation de type sp3. On va ré organisér lés 
orbitalés pour qu’éllés aiént lé mé mé nivéau d’é nérgié ét 
puissént sé ré partir dans l’éspacé dé façon la plus 
homogène possiblé. Ellés ont donc bésoin d’avoir lés 
mêmes formes. 

Molécule de Méthanal = formaldé hydé = formol :  
 

- Atomé dé carbone dé typé AX3 → hybridation sp2. 
On a 3 orbitalés hybridés sp2 ét uné orbitalé p puré.  
- Atomé d’oxygène dé typé AXE2 → hybridation sp2 
aussi. On a aussi 3 orbitalés hybridés sp2 ét uné 
orbitalé p puré. 
 

On va donc avoir la doublé liaison C=O composé é d’uné 
part par lé partage de 2 orbitales sp2 (1 pour chaqué 
carboné toujours) ét d’autré part par la misé én 
commun dés é léctrons avéc lés orbitalés p purés. Les 
doublets non-liants seront dans les orbitales sp2. 

 

F- Représentations des molécules 
 

Uné molé culé simplé commé l’é thanol péut é tré répré sénté é sur lé papiér dé plusiéurs façons : 
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G- Nomenclature 
 

La noménclaturé chimiqué donné un nom rationnel aux molé culés, partagé par tout lé mondé. 
Ellé obé it a  dés ré glés communés qui pérméttént aux chimistés dé nommér sans ambiguî té  touté molé culé. 
Ellé ést é dité é ét misé a  jour par l’IUPAC (Intérnational Union of Puré and Appliéd Chémistry) afin d’amé liorér la 
communication entre chimistes. 
 

1) Établir le nom d’une molécule 
 

Pour nommer une molécule selon l’IUPAC, il faut : 
 

- Dé términér lés fonctions chimiqués dé la molé culé afin d’én dé duiré la fonction principale 
- Dé términér la chaîne carbonée la plus longue, sés insaturations ét sés ramifications 
- Numéroter dés fonctions chimiqués sécondairés, insaturations ét substituants avéc lés indices les plus petits 
possibles 
- Établir le nom final sélon lé sché ma suivant ét én donnant lés préfixes par ordre alphabétique 
 

 
 

Il éxisté aujourd’hui dé nombréux logiciels qui pérméttént dé nommér dés molé culés compléxés. 
 

2) Fonctions chimiques 
 

 

 



CyCloé Xané Chimié Pr. Azoulay 
 

2020-2021 Lé Tutorat ést gratuit, touté réproduction ou vénté ést intérdité. 11 
 

Uné fonction chimique ést un ensemble de propriétés portées par un atome ou un groupe structuré d’atomes 
(= groupé fonctionnél).  
Dans lé tabléau ci-déssus, lés fonctions chimiqués sont classé és par ordre décroissant de priorité. Cétté ordré dé 
priorité  va pérméttré dé déterminer la fonction principale qui va pérméttré dé nommér la molé culé. 
 

Il ést important dé réténir la priorité  dés molé culés. D’ailléurs dé manié ré gé né ralé, plus la fonction est oxygénée, 
plus elle est prioritaire. Par éxémplé, lés éstérs ét lés amidés sont prioritairés sur lés alcools ét lés aminés mais pas 
sur lés acidés carboxyliqués. 
 

3) Hydrocarbures 
 

Pour nommér la chaî né carboné é principalé on va chérchér systé matiquémént a  connaî tré la chaîne la plus 
longue. En fonction du nombré du nombré d’atomés dé carboné, on va avoir soit lé nom dé l’hydrocarburé parént 
s’il fait officé dé chaîne principale, soit lé préfixe s’il ést én substituant. 

 
Dé la mé mé façon, dans lé tabléau pré cé dént sur lés fonctions chimiqués, on aura uné façon diffé rénté dé nommér 
la fonction sélon si éllé ést secondaire (préfixe) ou principale (suffixe). 
 

4) Insaturations 
 

Lés doubles liaisons formént dés alcènes ét lés triples liaisons formént dés alcynes.  

 
Pour la numé rotation, il faut notér qué la double liaison est prioritaire sur la triple liaison ! Ainsi, lorsqu’on va 
chérchér a  attribuér lés numé ros aux substituants, on donnéra toujours l’indice le plus bas à la double liaison 
plutôt qu’à la triple. 
 

5) Vocabulaire associé 
 

La classe du carbone va é tré dé términé é par sés substitutions : 
 

- un carboné lié  a  0 carboné → carboné nullaire 
- un carboné lié  a  1 seul autre carboné → carboné primaire 
- un carboné lié  a  2 autres carbonés → carboné secondaire 
- un carboné lié  a  3 autres carbonés → carboné tertiaire 
- un carboné lié  a  4 autres carbonés → carboné quaternaire 
 
La classe des halogénures ou des alcools ést fonction du 
nombré dé liaisons dé l’atomé dé carboné qui porté lé dé rivé  
halogé né  avéc d’autrés atomés dé carboné (= classe du carbone 
auquel ils sont liés). 
 

En cé qui concérné la classé dés amines, léur classé ést 
dé términé é par léur substitution avéc dés atomés dé carboné.  


