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Règle du duet  

(pour H et He) : 
 Ils doivent être entourés de 2 

électrons pour être stables. 
 

Règle de l’octet :  
Les éléments doivent être  

entourés de 8 électrons 
 pour être stables. 

 
NB : à partir de la troisième ligne, 
l’hypervalence est possible (plus de 
8 électrons) 

 

 
 

I/ Atomes, molécules et structure 
 

A) Tableau périodique et atomes à connaître 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 

 

DEFINITIONS :

Electronégativité :  

Capacité d’un élément à attirer les électrons dans une liaison 
chimique. 
Augmente vers le haut et vers la droite du tableau. 
 
Valence de l’atome : 

Nombre de liaisons covalentes que peut faire l’atome (nombre 
d’électrons célibataires disponibles)
 
 Nombre d’électrons de valence : 

  Le même sur une même colonne  
 
 Nombre quantique principal (n) : 

  Le même sur une même ligne 
 

 Rayon atomique : 

  Augmente vers le bas et vers la gauche du tableau.

ATOMES : 

 

L’hydrogène (H): 

 Composé d’ 1 proton et d’1 électron 

 Respecte la règle du duet : il se lie à 1 
atome pour remplir son OA s 
 
 

Le carbone (C) :  

 Composé de 6 neutrons, 6 protons et 6 
électrons 

 Respecte la règle de l’octet et se liera à 4 
atomes 

 
 

L’oxygène (O) : 

 Composé de 8 neutrons, 8 protons et 8 
électrons 

 Possède 2 doublets non liants 

 Respecte la règle de l’octet et forme 2 
liaisons covalentes 

 

L’azote (N) :  

 Composé de 7 neutrons, 7 protons et 7 
électrons 

 Possède 1 doublet non liant 

 Respecte la règle de l’octet et forme 3 
liaisons covalente
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B) Théorie VSEPR et géométrie des molécules 
 
Cette méthode permet de définir la forme de la molécule dans l’espace. Elle 
est basée sur la répulsion entre les électrons des différents atomes.  
Avec : 

 A l’atome central 
 X les différentes directions vers les atomes ( le nombre d’atomes liés à A) et l’indice n indique le 

nombre de ces directions.                NB : une liaison multiple ne compte que pour une seule direction ! 

 E les doublets non liants, et l’indice m le nombre de ces doublets 

 
La figure de répulsion des électrons autour de l’atome central est définie par la valeur de n+m 

 n+m = 2 → forme linéaire 
 n+m = 3 → forme trigonal plan 
 n+m = 4 → forme tétraédrique  

 

C) Orbitales atomiques et moléculaires 
 
Il existe deux grands types d’orbitales atomiques (OA), qui représentent des niveaux d’énergie quantifiées. 
Ce sont des régions de l’espace où la probabilité de trouver l’électron est importante.  
Elles sont représentées par des formes géométriques à trois dimensions : 

 les orbitales s (sphérique) 
 les orbitales p (en pelote = géométrie axiale)  

 
Les électrons dans les OA s seront toujours localisés, 

Les électrons situés dans les OA p pures ou OM Π vont pouvoir se délocaliser. 
 
Les orbitales moléculaires (OM) sont des combinaisons linéaires d’orbitales atomiques (OA) entre deux 
atomes différents. Elles forment les liaisons chimiques entre ces deux atomes.  
Il en existe deux types : σ et Π. 

 Un recouvrement axial (sens de la liaison) entre 2 OA s / 2 OA p / 1 OA s et 1 OA p formera 2 OM σ 
 Un recouvrement latéral (perpendiculaire à la liaison) entre 2 OA p formera 2 OM Π 

 
L’OM la plus basse en énergie est liante et stabilise l’édifice,  
L’OM la plus haute en énergie est anti-liante et le déstabilise. 

 

 Une liaison simple est constituée de 2 électrons σ 

 Une liaison double est constituée de 2 électrons σ et de 2 électrons Π 
NB : c’est le recouvrement latéral des 2 OA p pures de chaque atome qui permet de former 
la liaison double 

 Une liaison triple est constituée de 2 électrons σ et de 4 électrons Π 

 
Les liaisons σ sont de plus forte énergie que les Π 
Mais les liaisons doubles sont de plus forte énergie que les simples. 
 

D) Hybridation 
 
L’hybridation correspond à la combinaison linéaire d’orbitales atomiques d’une couche électronique d’un 
même atome. On parle alors d’orbitales hybrides (OH), de même énergie. Cela permet d’avoir des liaisons 
identiques, symétriques, autour d’un atome. 
On observe cette hybridation entre les OA s et une, deux ou trois OA p, ce qui conduira à trois formes 
d’hybridation : sp, sp2 et sp3. 
 

La théorie VSEPR permet de définir l’état d’hybridation : 
n+m = 2 → hybridation sp 
  

 n+m = 3 → hybridation sp2 

  
n+m = 4 → hybridation sp3
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E) Représentation  
 

LES DIFFERENTES FORMULES : 

 

 
Formule Brute :  

Expression simple des éléments constitutifs de la 
molécule. 
Ex : méthane CH4, benzène C6H6 … 
 
 
Formule Développée : 
On représente tous les électrons de valence, 
toutes les liaisons. 
Ex : C4H8O 

 
 

 
 

 
 
 

Formule semi-développée :  

On ne représente plus les liaisons X-H ; et les 
DNL ainsi que les cases vacantes ne sont pas 
obligatoires. 
 
 
 
 
 
Formule Topologique : 

Seules les différentes fonctions sont représentées 
ainsi que les hydrogènes liés à ces fonctions.  
Les liaisons C—H sont absentes. 
Les liaisons C—C sont matérialisées par des 
traits en zigzag. 
 
 

  

LES DIFFERENTS MODELES : 

 

 
Lewis :  

    On spécifiera tout:  
          Atomes, liaisons, charges formelles, doublets non liants et cases vacantes 
 
 
Cram : 

Indique une notion d'espace. 
On ne représentera ni les doubles liaisons, ni les cases vacantes, ni les DNL. 
Liaison en avant du plan  Liaison en arrière du plan  Liaison dans le plan  
 

 
 
 

Fisher : 
Utilisé en biochimie (acide 
aminé et sucres) 
Liaisons en avant du plan 
horizontalement 
Liaisons en arrière du plan 
verticalement 

 
 
 
Newman  
Projection dans un axe perpendiculaire à l'axe 
d'une liaison 
Utiliser pour étudier les conformations des 
molécules 
Montre les libres rotations autour des liaisons σ  
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II/ Nomenclature 
 
A) Règles à appliquer 
 
 Identifier toutes les fonctions. 
 Trouver la fonction principale en comparant les ordres de priorité (voir tableau). 
 Placer le nom de la fonction principale en suffixe. 
 Placer le nom des fonctions secondaires en préfixe (par ordre alphabétique). 
 Identifier la chaîne carbonée : 

- la plus insaturée  
- la plus longue  
- la plus substituée qui porte la fonction principale  

 La numéroter de façon à ce que la fonction principale ait le numéro le plus petit. 
 Placer les insaturations (-èn) entre l’hydrure parent et le suffixe. 
 Placer les substituants en préfixes par ordre alphabétique. 

 
 
 
 
 
 

Tableau des fonctions par ordre de priorité : 
 
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

NB : les fonctions halégéno (F, Cl, I, Br..) et nitro (NO2) sont toujours en préfixe. 
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B) Chaine carbonée 
Elle prend un nom diffèrent selon sa longueur : 
 

 1 carbone : méth-ane 
 2 carbones : éth-ane 
 3 carbones : prop-ane 
 4 carbones : but-ane 
 5 carbones : pent-ane 

 6 carbones : hex-ane 
 7 carbones : hept-ane 
 8 carbones : oct-ane 
 9 carbones : non-ane 
 10 carbones : dec-ane 

 
NB : si on a une chaine carbonée en substituant ( ce n’est ni la plus longue, ni la plus insaturée, ni la 
plus substituée), elle sera nommée –yle et non plus –ane. 
 
En cas d’insaturation, qui sera alors toujours sur la chaine principale : 

- Alcène : -èn à la place de –an, entre le nom de la chaine carbonée et celui de la fonction 

principale. 
- Alcyne : -yn à la place de –an. 

 

III/ Effets électroniques 
 

A) Définitions  
 
Nucléophile :  

Composé chimique attiré par les espèces chargées + (« qui aime les noyaux », qui aime le +).  

Un site nucléophile possède donc une charge -  ou un doublet non liant. 

Les atomes volumineux sont plus nucléophiles. 
La nucléophilie augmente vers le bas et la gauche du TPE. 

La nucléophilie est très sensible à l’encombrement stérique, plus il y a de gêne, moins la molécule sera 
nucléophile. 

 
Electrophile :  

Composé chimique attiré par les espèces chargées -  («  qui aime les e - », qui aime le  -).  

Un site nucléophile possède donc une charge  +  ou une case vacante. 

 
Rappel :  
Electronégativité :  
Grandeur qui caractérise la capacité d'un  élément à attirer les électrons d'une liaison chimique. 
Elle augmente vers le haut et la droite du tableau périodique. 
 

B) Effet inductif (Id) 
 
La liaison entre deux éléments d’électronégativité différente sera polarisée.  
Les électrons seront attirés par l’élément avec l’électronégativité la plus importante. 
 

L’effet inductif : 
- Se propage à travers les liaisons σ uniquement 

- A une faible propagation (2 ou 3 liaisons) 
- Est d’autant plus marqué par la présence de charges formelles 

 
Groupements inductifs donneurs (Id+) 

Augmentent la densité électronique de l’atome 
sur lequel ils agissent 

-O- ; -R 

Groupement inductifs accepteurs (Id-) 
Diminuent la densité électronique de l’atome sur 

lequel ils agissent 
-O ; -N ; -F ; -Cl ; -S
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C) Effet mésomère 
 
C’est une délocalisation d’électrons (liaisons Π, ou doublets non liants). 

Il se produira quand on a une alternance : 
 
 

 
 

1. π-σ-n  
 
 
 
 
 

2. π-σ-π  
 
 
 
 
 

3. v-σ-π  
 
 
 
 
 

4. n-σ-v 

 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 

On trouve des groupements donneurs (M+) : 
 -O- ; -OH; -NR2; -X (halogenes) ; -S- 

 

Et des groupements accepteurs (M-) : 
 C=O ; -CHO ; -CO2H ; -COO- ; CN ; -NO2 

 

La propagation de l’effet mésomère n’est pas atténuée. 
 
 

NB : Les effets mésomères sont toujours plus forts que les effets inductifs,  
sauf pour les halogènes !

 
 
 
 
 
 
 
 


