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	 	 - Version complète -

Coucou tout le monde ! Alors aujourd’hui vous attaquez un cours demandant de la compréhension, mais aussi du par 
coeur. Il faut le voir après l’intro la première fois. Prenez votre temps, vous verrez, les parties sont assez distinctes, vous pouvez le 
voir en plusieurs fois si vous préférez. Bon courage !! 


I - Liaisons chimiques

1 - Généralités


Petit rappel si nécessaire, les molécules sont des assemblages d’atomes. On va voir comment ils s’assemblent. 


Liaison : mise en commun d’électrons qui stabilise l’ensemble de la structure.

Ce sont alors les atomes qui vont s’associer entre eux, grâce à leurs électrons de valence (de la couche 
externe) pour former des molécules. Lorsqu’on met en commun des électrons, on va chercher à 
compléter la couche de valence, c’est-à-dire arriver à remplir totalement la couche de valence, la couche 
externe, pour les rendre plus stables +++. 


La couche de valence est la couche électronique la plus externe d'un atome, contenant les électrons de 
valence. Ces électrons sont ceux qui participent aux liaisons chimiques et déterminent les propriétés 
chimiques de l’élément (on se rappelle, avec le tableau périodique, des similitudes quand on les range par 
valence). La configuration de la couche de valence influence directement la réactivité d'un atome, ainsi que 
ses capacités à former des liaisons avec d'autres atomes. 


Réactivité chimique : Les éléments dont les couches de valence sont partiellement remplies sont 
plus réactifs. Par exemple, les éléments du groupe 1 (les métaux alcalins) ont un seul électron de valence et 
sont très réactifs, tandis que les éléments du groupe 18 (les gaz nobles) ont des couches de valence complètes 
et sont généralement inertes. 

En fait, tu ne peux réagir à quelque chose que si tu es en capacité de l’accepter, un e- libre peut accepter une 
liaison mais ceux qui ont leur valence complétée n’ont pas d’e- célibataires ! 

• Règle de l'octet : Beaucoup d'éléments cherchent à compléter leur couche de valence pour 
atteindre une configuration électronique stable similaire à celle des gaz nobles, avec huit électrons de 
valence. Cela est souvent réalisé par le gain, la perte ou le partage d’électrons. (Pourquoi  8 ? Avec 8 e- 
célibataires on forme 4 DNL, doublets NON liants, on ne peut pas accepter de liaison, notre valence est 
complétée) (on y revient). 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Pour mieux comprendre cette notion, on a vu dans le cours 
précédent cette image : 

On rappelle que la couche de valence est simplement la dernière 
couche où se trouvent les électrons d’un atome.

On se rappelle que les petits points rouges sont les e- de valence 
célibataires, et les traits sont les DNL, deux e- célibataires qui sont 
associés. Sauf  l’exception du carbone qu’on a vue (il devrait avoir 
un DNL mais peut en fait faire 4 liaisons, on a délié son DNL), 
chaque atome pourra faire autant de lisions qu’il a d’e- célibataire. 
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2 - Notations et représentations 


Les électrons de valence sont souvent représentés par des diagrammes de Lewis, où les électrons de 
valence sont indiqués par des points autour du symbole de l’élément (comme on vient de le voir avec l’image 
du cours précédent).  

Quand deux atomes se rapprochent avec une valence incomplète, on a un juste compromis entre les forces 
d’attraction et les forces de répulsion.


Si on regarde 2 atomes de Cl (chlore), il va y avoir un moment où les deux atomes vont se rapprocher et il va 
y avoir une interaction favorable. 

On va avoir une juste balance entre la répulsion et l’attraction des électrons du noyau d’un atome 
avec le noyau de l’autre. Ainsi, à une certaine distance (qui amène à un minima d’énergie) (il parle ici des 
2 chlores situés en bas de la courbe) on a la distance idéale entre les 2 noyaux et la distance respective des 
2 atomes, c’est ce qu’on appelle : la longueur de liaison. 





C’est à cette distance là qu’on aura un mouvement d’énergie et que la structure va se stabiliser 

Si on continue à trop rapprocher les atomes entre eux, on va entrer entre des répulsions fortes entre 
noyaux et déstabiliser tout l’édifice qui n’existera pas (pas de liaison, pas de molécule). Cette distance idéale 
dans laquelle les 2 atomes sont proches sans l’être trop permettra alors de construire la molécule avec une 
certaine longueur de liaison en Angström. 


Former des molécules, c’est très simple. On a juste à réunir les électrons de chaque atome, et on forme autant 
de liaisons qu’on a d’électrons célibataires. C’est la raison pour laquelle on a mis 4 atomes célibataires au 
carbone car il peut former jusqu’à 4 liaisons. 

Ces liaisons sont généralement représentées par des traits pleins entre les deux atomes, car les électrons 
se sont appariés, ce ne sont plus des électrons célibataires. 

Avec l’azote, si on forme l’ammoniac NH3 (seulement 3 liaisons car on a un DNL), sachant que l’azote 
possède un DNL, on va tout de même représenter ce DNL par une barre car il sera important dans la 
réactivité des molécules. 
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La règle de l’octet :


On essaye de toujours la respecter. Tous les atomes avec un Z>4 vont essayer d’avoir 8 électrons sur leur 
couche périphérique pour obtenir un état stable, on va essayer de remplir leur couche de valence avec le 
maximum d’électrons qu’on peut avoir. 

Cette règle de l’octet est à manipuler avec précaution puisqu’elle marche pour la 2e période, après quoi elle 
a beaucoup d’exceptions. C’est un concept pour le carbone, l’azote, le chlore etc…, après ça devient 
différent. Un certain nombre d’atomes ne respectent pas la règle de l’octet. 

➔ Comment savoir quand les atomes ne respectent pas la règle de l’octet ? 

Pour ne pas respecter la règle de l’octet, nous devons avoir des orbitales qui le permettent. Au niveau 2 
(carbone, azote, oxygène etc..), on pourra mettre au maximum 8 électrons, donc on sera obligé de respecter la 
règle de l’octet. 

Par contre, au niveau 3, on a des orbitales d qui apparaissent (comme vu précédemment, même si l’orbitale 
n’est pas remplie, elle est toujours présente). Ces orbitales d permettront alors de former des liaisons en plus 
car nous aurons des orbitales disponibles pour disposer les électrons. 


L'hypervalence est un phénomène en chimie où certains atomes forment plus de liaisons qu'on ne le 
prévoit selon la règle de l'octet. Cette règle stipule que les atomes tendent à s'entourer de huit électrons 
de valence pour être stables. Cependant, certains éléments peuvent dépasser cette limite. 


Exemples d’hypervalence : 
- PCl5 (pentachlorure de phosphore) : le phosphore (P) dans cette molécule est entouré de dix  
électrons de valence, ce qui dépasse la règle de l'octet.  
- SF6 (hexafluorure de soufre) : Le soufre (S) dans cette molécule est entouré de douze électrons de valence.  
Pourquoi cela arrive-t-il ? Dans les atomes des périodes supérieures à la deuxième période, les orbitales d 
peuvent participer à la liaison, permettant ainsi à ces atomes de former plus de liaisons qu'indiqué par la 
règle de l'octet. Ces orbitales supplémentaires offrent un espace pour accueillir des électrons supplémentaires.  

En résumé, l'hypervalence se produit lorsque certains atomes peuvent former plus de liaisons que ne le 
prévoit la règle de l'octet en utilisant des orbitales supplémentaires. Ce phénomène est typique des 
éléments situés à partir de la troisième période du tableau périodique. 
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Exemple : c’est le cas du phosphore P et du soufre S 

Ils se trouvent sur la 3 e période, 3s et 3p. Ils ont donc la même couche externe que 

⁃ l’azote N pour le phosphore P 

⁃ l’oxygène O pour le soufre S (ils sont dans la même colonne). Cependant, ils n’auront pas 

exactement le même comportement puisque la présence d’orbitale d va leur permettre 
d’étendre leurs électrons. 


Exemple pour le soufre: 

Il peut arriver à se mettre avec tous ces électrons non appariés, donc former jusqu’à 5 liaisons 
(puisqu’il a des orbitales d qui le lui permettent), alors que pour le niveau 2, on ne peut pas aller 
plus loin. Depuis le niveau 2, on ne peut pas déplacer les électrons dans le niveau 3 pour avoir 
plus d’électrons célibataires, le changement de niveau est trop demandeur d’énergie. Par contre, 
au niveau 3, un électron (auparavant apparié dans une case quantique) peut changer d’orbitale 
(toujours sur le niveau 3). Il passera par exemple de la 3p à la 3d pour obtenir plus d’électrons 
célibataires prêts à faire des liaisons avec d’autres atomes.

C’est ce qu’on appelle le phénomène d’hypervalence +++ 
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II - VSEPR 

La théorie VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion, ou Répulsion des Paires d'Électrons de la 
Couche de Valence) est un modèle utilisé en chimie pour prédire la forme des molécules. 

Principe de base : les paires d'électrons autour d'un atome central se repoussent mutuellement. Elles vont 
donc s'organiser de manière à minimiser ces répulsions, en prenant la forme la plus espacée possible les 
unes des autres. 

2 types de paires d'électrons : 

- Paires liantes : les électrons partagés entre l'atome central et les atomes environnants, 

formant des liaisons covalentes. 

- Paires non liantes (ou paires libres) : les électrons de valence qui ne participent pas aux liaisons mais qui 
sont toujours autour de l'atome central. 


Selon le nombre total de paires d'électrons (liantes et non liantes) autour de l'atome central, différentes 
formes géométriques peuvent être prévues. 

Les paires non liantes prennent plus de place que les paires liantes, car elles ne sont pas partagées entre 
deux atomes (si on partage la liaison on n’en porte que la moitié du poids chacun, alors que ce qui est non 
liant on le porte seul). 


Cela peut modifier la forme de la molécule : (voir image en bas pour les noms des formes)

• L'ammoniac (NH3) : 3 paires liantes et 1 paire non liante. La forme prévue est une pyramide à base 

triangulaire.

• L’eau (H2O) : 2 paires liantes et 2 paires non liantes. La forme prévue est coudée.


La théorie VSEPR est utilisée pour prédire la forme des molécules en se basant sur la répulsion entre 
les paires d'électrons autour d'un atome central. Les paires d'électrons se placent de manière à minimiser 
les répulsions et se positionnent en 3D de la façon la plus éloignée les uns des autres +++ pour 
occuper tout l’espace tridimensionnel, ce qui détermine la géométrie de la molécule. 


La structure des atomes va alors se traduire par cette formule : AXmEn 
Avec : A : atome central que l’on regarde 
X : nombre d’atomes impliqués dans une liaison avec l’atome central, avec m la valeur

E : nombre de doublets non-liants, avec n la valeur 


Le tutorat est gratuit, toute reproduction ou vente est interdite.

Ce tableau est maintenant traduit, mais ne vous inquiétez pas, le 
professeur ne cherchera pas à vous piéger avec « forme de 

tétraèdre » et « tétraédrique », « carré plan » et « plan carré »…, 
ses pièges inverseront des VSEPR mais pas du vocabulaire 

bêtement, il sait que le tableau est en anglais, et ce ne serait pas 
intéressant. 


Il dit que le plus important est de retenir les 3 premières lignes (ce 
qui ne veut malheureusement pas dire qu’il est inutile d’apprendre 

les autres, il a dit « au moins »…)
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Les boules rouges, c’est l’atome que l’on étudie, le A, celui dont on veut savoir la configuration VSEPR.
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➢ Exemple du CO2 : 

Si on s’intéresse au carbone comme atome central : on observe qu’il est uniquement lié à 2 
oxygènes.

C’est donc une forme linéaire, car il va faire deux liaisons doubles, donc AX2, il n’y a pas de 
DNL donc n=0 et m=2 car on est lié uniquement aux 2 oxygènes.





➢ Exemple de l’H2O : 

En s’intéressant cette fois-ci à l’oxygène, on n’aura pas simplement AX2 (car m=2 seulement avec 
les 2 atomes d’hydrogène qui ne peuvent faire qu’une liaison chacun). Donc attention, là on aura 
aussi 2 DNL dont il faut tenir compte dans la représentation VSEPR. Ainsi, n=2 —> AX2E2. 
La molécule est coudée. 

L’oxygène et les atomes d’hydrogène sont dans le plan, par contre les DNL, l’un est vers l’avant et 
l’autre vers l’arrière.


 

➢ Exemple du NH3 (L’ammoniac) : 

On s’intéresse à l’azote N, il a 3 liaisons avec des hydrogènes —> m=3. Et là pareil petit piège, il 
ne faut surtout pas oublier le DNL de l’azote. En effet, nous n’aurons pas la même forme si nous 
sommes AX3 (trigonal plan) ou AX3E (pyramide à base trigonale). Ici, NH3 sera donc une 
pyramide à base trigonale. 
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III - Les orbitales moléculaires

Jusqu’à présent, ce qu’on a vu concernait les atomes. Même la VSEPR ne nous permet pas d’obtenir 
beaucoup d’informations dès lors que la molécule se complexifie. 

Le modèle orbitalaire a donc été extrapolé pour les molécules : nous passons d’orbitales atomiques a des 
orbitales moléculaires. 


Nous partons du principe que la liaison chimique covalente est la mise en commun d’électrons de chaque 
atome : on va donc voir un recouvrement des orbitales atomiques formant une orbitale moléculaire (à 
visualiser, imaginez vous vos atomes avec leurs cercles concentriques contenant des électrons, et bien quand 
deux forment une orbitale moléculaire, les cercles se chevauchent).

On peut utiliser des modèles mathématiques pour représenter la fusion de deux orbitales atomiques en 
une seule moléculaire.


On reprend la définition d’orbitale à l’échelle de la molécule : 

Orbitale moléculaire : représentation du volume à l’intérieur duquel on a 95% de probabilités de trouver 
les électrons de la liaison. 


Le principe de construction des orbitales moléculaires est donc lui aussi basé sur l’équation de 
Schrödinger : on combine de façon linéaire les orbitales de chaque atome, c’est la théorie de la LCAO 
(Linair Combinaison of  Atomic Orbitals) : modèle mathématique théorique qui travaille sur la représentation 
dans l’espace, assemble des volumes. 

Une liaison AB est donc la combinaison linéaire de l’orbitale A (d’un atome) et de l’orbitale B (d’un autre 
atome). 





Il existe autant d’orbitales moléculaires que l’on a combiné d’orbitales atomiques ! 

On ne peut combiner que des orbitales atomiques d’énergie égale ou proche (pas une orbitale s et une 
orbitale f, très éloignées en terme d’énergie : pas de liaison possible.)

Une orbitale moléculaire peut exister même si elle est vide d’électrons, et même si elle n’est composée que de 
deux électrons, formant à eux seuls une liaison. 


On a deux types de recouvrements des orbitales atomiques : (on n'ira pas plus loin que ça, on reste à un 
niveau « très simple », il développe moins que l’année dernière !)


- Recouvrement axial : le cas le plus simple. Si on combine par exemple deux orbitales s,  l’orbitale 
moléculaire générée s’appellera sigma σ, elle est dite liante. À chaque orbitale liante, on associera une 
orbitale anti-liante « sigma étoile » σ*. Elle ne contient à l’état fondamental aucun électron. Chaque 
orbitale contenant l’électron a donc son opposée, et la combinaison des deux forme l’orbitale moléculaire. 
Si on associe maintenant une orbitale p et une orbitale s, de la même façon, on aura toujours une liaison 
sigma, mais qui aura une forme différente, et son orbitale anti-liante σ* se forme avec. (On se 
rappelle, on ne peut pas créer de liaison si le niveau d’énergie diffère trop, mais ici s et p peuvent se lier, 
leur niveau d’énergie n’est pas égal mais il est proche.) Ça reste un recouvrement axial. On peut aussi 
avoir p et p en axial.


- Recouvrement latéral : ça ne marche qu’avec les orbitales p (impossible avec les s car elles ne sont 
que sur un axe) : elles peuvent se positionner naturellement de sorte qu’elles formeront des orbitales 
moléculaires de type π, on forme évidemment aussi l’orbitale anti liante π*. 


Le tutorat est gratuit, toute reproduction ou vente est interdite.
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Ce sont donc deux types d’orbitales différentes, σ et π, qui vont composer la modélisation des différentes 
orbitales moléculaires. 








Recouvrement latéral : 





(Très peu mentionné mais on parle d’orbitale bi-lobée quand elle a deux lobes… juste pour que vous ayez 
déjà croisé le terme mais il n’a fait que le glisser) 

Le tutorat est gratuit, toute reproduction ou vente est interdite.
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IV - Histoire de la chimie organique 

On fait assez tôt la différence entre substance organique et minérale. 

Aujourd’hui, on retrouve cette notion avec ce qu’on nomme chimie organique et chimie inorganique. 

La chimie organique est caractérisée comme la chimie des composés qui sont issus des organismes vivants. 
La particularité de la chimie organique est qu’on retrouve un nombre réduit d’éléments : en très grande 
quantité du carbone, et en quantité plus ou moins importante de l’hydrogène, de l’azote, de l’oxygène, 
du phosphore et du soufre. 

Mémo : CHONPS (ça fait un son fun, essayez de retenir comme ça si ça vous aide !)


Il reste relativement vrai que la chimie organique reste la chimie des composés du carbone, voire la chimie 
du carbone. C’est pour ça que l’on voit l’approche de la réactivité principalement sur l’angle du 
carbone, parce que c’est lui qui réagit beaucoup. C’est le fondement de cette chimie organique.

Dans les molécules issues du vivant, ces 6 éléments représentent 98% de la masse totale des organismes 
vivants, même si on retrouve d’autres éléments en quantité minime du tableau périodique. 


 

On passe à une notion assez complexe, prenez votre temps, et vous l’intégrerez entre mes cours et ceux de 
Romanubrium, ne vous inquiétez pas !


Le carbone : 

Numéro atomique : 6 

Nombre de masse : 12 

Électrons de valence : 4


On sait qu’on devrait avoir une structure 1s2 2s2 2p2. Pourtant, on dit que l’atome de carbone peut faire 4 
liaisons. En réalité, c’est une déduction, mais le modèle de Lewis ne permet pas d’expliquer ces 4 
liaisons, puisque qu’on a deux doublets non liants et deux électrons célibataires, donc seulement deux liaisons 
possibles (vous vous rappelez, on avait dit qu’il s’agissait d’une exception).

C’est pourquoi on a expliqué le phénomène en disant que ces 4 électrons se répartissent au niveau des 4 
cases de la couche 2. On dit que le carbone est dans sa valence secondaire. 


Le tutorat est gratuit, toute reproduction ou vente est interdite.
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C’est vrai en partie, parce qu’on se retrouve avec une orbitale s et 3 orbitales p occupées. Or le carbone, 
lorsqu’il a 4 liaisons simples, présente des liaisons strictement identiques. Ça voudrait dire que les 4 
orbitales portant les 4 électrons qui font les liaisons sont les mêmes orbitales (concrètement, s et p c’est pas 
pareil, et pour avoir des liaisons identiques il nous faudrait 4 s ou 4p pour porter les liaisons).


Dans la nature, on observe pourtant bien des liaisons identiques : dans le cas du méthane CH4 par 
exemple, le carbone est lié de façon identique à 4 hydrogènes. On a bien 4 orbitales identiques. 

Comment expliquer ce phénomène ? Les orbitales atomiques, dans le cas du carbone, ne restent pas telles 
quelles. Elles s’hybrident pour pouvoir former 4 orbitales hybrides identiques. 

On a la formation de 4 orbitales hybrides qui sont dites sp3 ! (Moi je me disais qu’on l’appelait sp3 parce que 
le but c’était que le s et les 3p finissent identiques, si ça peut vous aider à comprendre)

On dit donc que le carbone est hybridé sp3.


C’est un phénomène propre à l’atome de carbone, c’est diffèrent pour les autres atomes. Ceci explique 
également la formation de la molécule dans l’espace sous forme de tétraèdre régulier : on est sur une 
géométrie VSEPR AX4 (on fait des liens !). On retrouve 4 liaisons simples de type sigma, et un angle de 
109,25° (c’est dans les diapos du prof, donc c’est à savoir… c’est écrit dans la diapo recap du prof  un peu plus 
loin, mais pas tellement développé, et il n’insiste pas dessus. Si vous visualisez la molécule et que vous savez 
qu’on a seulement les angles de 180, 120 et 109,25°, vous pouvez essayer de voir dans votre tête l’angle que 
ça donne, déjà pour éliminer 180° par exemple).

  


Pour représenter en détail ce qu’il se passe, on imagine la rencontre hydrogène - carbone. 


- On a l’atome de carbone avec ses 4 orbitales hybrides sp3, et l’atome d’hydrogène qui a une orbitale de 
type s. Il y a formation d’une liaison de type simple sigma, issue de l’interpénétration entre orbitale s et 
orbitale sp3. On a un recouvrement axial.


- Si on a maintenant une liaison double, c’est la combinaison d’une liaison sigma et d’une liaison π. On 
part toujours du modèle de départ, vous avez 4 orbitales atomiques comportant 4 électrons célibataires. 
Cette fois-ci, l’hybridation est différente, elle est de type sp2. L’hybridation va générer 3 orbitales sp2 
de même énergie et une orbitale qui ne va pas changer, que l’on appelle une orbitale p pure. Cette 
orbitale p pure est responsable du recouvrement latéral, qui va permettre à l’orbitale moléculaire de se 
former et va donc accueillir les électrons de la double liaison. Ce type de recouvrement est plus faible, 
d’énergie un peu moins forte, ce qui aura des conséquences sur la réactivité : les doubles liaisons seront 
plus susceptibles de réagir que les liaisons simples.


Ces représentations permettent d’expliquer les phénomènes de mésomérie. 

Cette partie est bien plus développée et concrète dans les cours de Romanubrium, si vous ne comprenez pas 
tout ici essayez de voir sa fiche qui vous aidera peut-être à comprendre !


- Le dernier cas : une hybridation de type sp, correspondant à une triple liaison. C’est une géométrie 
linéaire : le carbone a 2 axes de liaison —> 180° ; même principe : on a 2 orbitales hybrides sp qui vont 
faire les liaisons sigma et deux orbitales p pures qui vont faire les deux orbitales π de la liaison ! On 
considère que la triple liaison est composée d’une liaison simple sigma et d’une double liaison : deux 
systèmes π.


Le principe est le même avec les autres hétéroatomes, mais seul le carbone se réhybride.


Il faut se dire que ces orbitales sont les régions riches en électrons, on fait des liens : définition de l’orbitale, on 
parle bien de région de probabilité de présence d’électrons ! On fait aussi le lien avec la VSEPR, on parle de 
répulsion électronique, et bien ici, on retrouve cet espace nécessaire entre les atomes pour minimiser les 
interactions. Cette partie peut vous perdre, mais essayez plutôt de faire en sorte qu’elle vous aide à concrétiser 
la partie sur les orbitales atomiques. Vous avez des images un peu plus haut et ci-dessous avec les lobes pour 
visualiser. 


Le tutorat est gratuit, toute reproduction ou vente est interdite.



Charlautolyse Liaisons chimiques, VSEPR et nomenclature 10

RECAP DU PROF (détaillé en dessous avec les notions plus importantes) :




Très synthétique pour bien intégrer, mais si ça ne vous aide pas voyez la partie plus longue qui de toute façon 
est complète et nécessaire. 

• Orbitales sp —> linéaires, 180°, triple liaison 

• Orbitales sp2 —> trigonales, 120°, double liaison

• Orbitales sp3 —> tétraédriques, 109,25°, simple liaison


(Pour comprendre pourquoi  sp3 = simple, imaginez vos petites cases quantiques : le 3 ici veut dire qu’on a 3 
liaisons impliquant des électrons dans des cases p à rendre identiques à la liaison impliquant l’électron dans 
une case s ! Donc pour sp2, on a seulement deux liaisons impliquant les électrons dans des cases p, parce 
qu’on a une double liaison donc seulement 2 hybridations nécessaires ; et enfin pour sp, pareil, une seule 
hybridation nécessaire pour l’électron impliqué dans une case p car on a une triple liaison).


Petite astuce de ma vieille ! 

En QCM, pour savoir quel type d’hybridation notre molécule fait, il vous suffit de trouver sa VSEPR, et 
ensuite on additionne m + n ( qui viennent de AXmEn), puis on retire 1 au chiffre total !

Par exemple, avec l’eau H2O : 

On cherche VSEPR de l’atome d’oxygène (car c’est celui qui fait le plus de liaisons donc qui impactera le 
plus la géométrie de la molécule)

On a : O( Z=8) :1s2 2s2 2p4 

La VSEPR de l’H2O est AX2E2 (vous avez l’exemple un peu plus haut si c’est pas clair)

Donc : m= 2 et n=2 

2 + 2 = 4 et 4 - 1 = 3 
Donc pour notre molécule d’eau de VSEPR AX2 E2, on a une hybridation de type sp3.
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V - Nomenclature 

Partie beaucoup plus sympa, vraiment un mécanisme que vous allez avoir acquis vite, vous verrez !


On va maintenant aborder la représentation des molécules. On trouve différentes façons de représenter les 
molécules : 


• La formule brute : elle donne la composition élémentaire et renseigne sur le nombre d’atomes. 
Mais elle ne renseigne pas sur la structure de la molécule et les fonctions la composant. 





• La formule semi développée : Comme la formule brute, elle donne la composition et le nombre d’atomes, 
mais elle fait aussi apparaître tous les groupements.




• La formule développée plane : Elle se rapproche de la représentation de Lewis, elle fait apparaître toutes 

les liaisons et on peut mettre les DNL.





• La formule topologique : utilisée le plus souvent car c’est la plus facile à faire et la plus pratique à dessiner. 
On ne représente que les carbones, qui se trouvent à chaque extrémité de segment, formant les angles. 
On représente par leur symbole uniquement les autres atomes, et les H et les C lorsqu’ils ont une 
fonction. On représente parfois les doublets (petits traits bleus ici).
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Maintenant, ✨  la nomenclature ✨  : elle répond à des règles simples et strictes : pour que tous les 
chimistes se comprennent, on utilise un même langage pour décrire les molécules et partager un code 
commun. La nomenclature permet donc de nommer les molécules, on va voir comment. 


Cette nomenclature et donc ses règles sont étiquetées, régies et mises à jour par IUPAC (=International 
Union of  Pure and Applied Chemistry), qui relève toutes les dénominations qu’on utilise pour les molécules 
et facilite la communication dans le monde de la chimie. 


En nomenclature, on peut partir de l’image d’une molécule et la nommer, ou partir d’un nom et la dessiner. 

Voilà comment on procède pour nommer une molécule par étapes :


1. On détermine la ou les fonction(s) chimique(s) qui composent la molécule. Une fois celle(s)-ci 
identifiée(s), il faut déduire la fonction principale. C’est cette fonction principale qui va régir 
l’ensemble des autres règles.  

2. On détermine ensuite le squelette carboné, donc la structure de la molécule, avec ses instaurations 
(doubles et triples liaisons) et ses ramifications (substitutions). Le plus long squelette (composé du plus 
grand nombre carbones) comporte la fonction principale.


3. On numérote ensuite les fonctions chimiques, on a la fonction principale qui a toujours l’indice le 
plus bas, puis on choisit l’ordre des fonctions selon leur oxydation, donnée dans un tableau plus bas (à 
apprendre). Quand on numérote, les doubles liaisons sont prioritaires sur les simples liaisons.  

4. Enfin, on établit le nom final en suivant le schéma ci-dessous : préfixes par ordre alphabétique, 
nom du squelette donnant la fonction principale, indiquer si instaurations, et finir pas le 
suffixe, la fonction principale. 
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Voici maintenant le tableau des fonctions chimiques, rangées par ordre de priorité (à connaître +++), 
permettant de définir la fonction principale. Elle est définie (assez grossièrement) par le degré 
d’oxydation, donc combien la fonction est oxygénée, combien le groupement est lié à de l’oxygène. Le 
tableau se lit de haut en bas, l’acide carboxylique est toujours prioritaire s’il est présent, à défaut ce sera 
l’acide sulfurique… (Vous avez sûrement remarqué que les plus fréquents et plus importants sont en gras, 
mais il vaut mieux tout connaître, notamment aldéhydes, cétones, thiols et amines fréquents aussi). Dans le 
tableau, vous avez aussi le suffixe que chaque fonction donnera si elle est primaire et le préfixe qu’elle 
donnera si elle est secondaire. 





Petit mémo pour l'ordre de priorité des fonctions : Amine boit de l’alcool et s’étonne (cétone) qu'Aldéhyde ait 
mis de l’ester dans son acide (carboxylique), du moins au plus prioritaire. 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Les hydrocarbures : ils forment les chaînes carbonées. En fait, concrètement, c’est le nom donné à une 
chaîne carbonée en fonction du nombre de carbones qui la composent (on n’oublie pas, pour ne pas être 
perdu plus tard, que les hydrogènes sont autour du carbone, ils ne sont pas représentés mais ils le seraient en 
formule développée plane par exemple ; cela dit ils ne comptent effectivement pas dans la nomenclature s’ils 
ne font pas partie d’une fonction). Ça permet donc de nommer le squelette carboné.


Pour ce tableau, mémo : 
Maman Est Partie Bébé Pleure 
(Met Et Prop But Pent) ; 
ensuite, c’est comme quand on 
nommait des formes quand on 
était petits : pent (comme le 
pentagone) —> hex hept oct 
non… 


Deux exemples du prof  : 


La première : 5-propylnonane 

On a une chaîne carbonée de 9 carbones, si on comptait l’autre chaîne (qui monte) on en aurait seulement 8, 
on garde la plus longue. En 5e position, on a une ramification comportant 3 carbones (on ne compte pas 
celui qui appartient à la chaîne carbonée principale). 3 carbones = prop, 9 carbones = non, entre chiffres et 
lettres on met un tiret ! (Sachez qu’entre 2 chiffres, on mettra une virgule). Le professeur a fait ses premiers 
exemples sans fonction mais ne vous inquiétez pas, il y aura des exercices dessus plus bas et on s’entraînera. 


La deuxième : 5-butylnonane 

Ici, l’exemple est exactement le même, mais la ramification en haut (en rouge) comporte 4 carbones —> 
préfixe but ! 

Vous l’aurez peut-être remarqué, mais dans ce deuxième exemple, quelle que soit la chaîne carbonée choisie 
(elles ont toutes les deux 9 carbones), le nom sera exactement le même, ça ne change rien ! 


Les insaturations : ça peut être des doubles liaisons, qui entre deux carbones forment des alcènes, ou 
des triples liaisons, qui entre deux carbones forment des alcynes.

 
De façon contre intuitive (mais très importante), la double liaison est toujours prioritaire sur la 
triple +++ lorsqu’il s’agit de numéroter. On donnera donc l’indice le plus bas à la double liaison. 
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Vocabulaire associé : (vous avez une image que j’ai gardé du diapo du prof  plus bas parce que je la trouve 
plutôt parlante avec la représentation de tout ce dont on va parler pour que ce soit plus concret)


• Un carbone primaire est un carbone qui n’est lié qu’à un autre carbone (et des hydrogènes bien 
sûr). 


• Un carbone secondaire est un carbone qui est lié à deux autres carbones (et des hydrogènes).

• Un carbone tertiaire est un carbone qui est lié à trois autres carbones (et un hydrogène).

• Un carbone quaternaire est un carbone qui est lié à quatre autres carbones (sans hydrogène, il n’y 

a plus de place ! C’est d’ailleurs pour ça qu’il n’y a pas de carbone quintuple (je sais pas comment on 
dit, quinternaire ?), il ne peut faire que 4 liaisons et ne peut donc pas être lié à plus de 4 carbones).


Pour les alcools et les halogénures, c’est pareil, on a les alcools primaires, secondaires et tertiaires, selon le 
carbone qui porte la fonction : si le carbone qui porte la fonction alcool est un carbone primaire, on aura un 
alcool primaire etc. On n’aura donc pas d’alcools ou d’halogénures quaternaires, puisqu’une des liaisons est 
dédiée à porter la fonction, donc il n’y en a plus que 3 autres qui peuvent se lier à d’autres carbones. 

 
Pour les amines, c’est pareil, mais c’est l’amine directement qui porte les carbones : si elle est liée à un 
carbone, c’est une amine primaire, si elle est entre deux carbones, c’est une amine secondaire, et si elle 
est liée à 3 carbones, c’est une amine tertiaire. Ça a donc un impact sur le nombre d’hydrogènes, plus elle 
est liée à des carbones, moins elle a de place pour les hydrogènes.
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Pour finir, voici les exercices du professeur ! 

Je vous mets seulement les exercices, et je vous écrirai les réponses sans développer après les dédis. Si vous 
voulez plus de détails n’hésitez surtout pas à me demander, je vous les développerai sans problème sur le 
forum si besoin. 

Sachez que c’est le type d’exercices top pour comprendre, et le genre de QCM qui tombe sur ces notions !

Pour les noms de molécules, vous pouvez vous aider de la diapo au-dessus avec des molécules nommées pour 
comprendre plus concrètement. 


Nommez les fonctions entourées de la molécule de Taxol (anticancéreux surtout utilisé dans le cancer du sein) 
ci-dessous.  


Nommez la molécule ci-dessous :

(Pour cet exercice Camille vous a refait la molécule mais le prof  l’a dessinée en direct au tableau, donc vous 
ne la trouverez pas dans le diapo)
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Nommez les molécules ci-dessous :


1/ A) 2-chloropentan-4-one

B) 4-chloropentan-2-one

C) 2-oxo-4-chloropentane


2/ A) 3-ethyl-2-methylhexanamine

B) 2-methyl-3-ethylhexanamine

C) 3-propyl-2-methylpentanamine


3/ A) acide 2-aminobutanoïque

B) acide 3-aminobutanoïque

C) 3-carboxypropan-2-amine


4/ A)1-méthylcyclohexa-1,4-diéne

B) 4-méthylcyclohexa-1,3-diéne

C)1-méthylcyclohexa-1,3-diéne
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Et enfin, mes dernières dédis ! 


- Dédi à vous, parce que vous êtes vraiment trop forts, si vous avez des questions posez-les, on est contentes 
de vous répondre, et si vous avez des difficultés, des points à revoir en visio ou des requêtes pour des fiches 
récap, dites-le nous aussi, on essayera de faire tout ce qui pourra vous aider ! 


- Dédi à mes fillots, je crois très très fort en vous tous (même mes fillots adoptifs) 🫶 


- Dédi à Mathys, je suis tellement fière de te voir si motivé, continue, t’es le plus fort


- Dédi a Asia, Meleville et Sandrine avec qui j’ai passé toute la TTR et c’était trop bien 😎 


- Dédi à Louann, merci pour ton soutien avant et pendant ma P1, tous tes conseils m’ont vraiment guidée 


- Dédi à mes co-tut exceptionnelles, vous pouvez être très heureux qu’elles soient vos tutrices, vous avez 
beaucoup de chance


- Dédi au professeur Azoulay, il est tellement présent, là aussi vous avez beaucoup de chance !


- Dédi à la maïeutique qui est une filière tellement incroyable 🥹  je vous souhaite d’avoir la chance 
d’apprendre dans ce milieu bienveillant avec des copines aussi gentilles que les miennes et des cours si 
concrets et passionnants 


- Dédi à mes frères et soeurs, je les aime trop, sachez que ma soeur a supporté les soirées Discord tous les 
lundis soirs avant notre soirée toutes les deux, si ça c’est pas incroyable… 




- Re dédi à mes parents et mes marraines parce qu’ils méritaient deux dédis chacun 


- Dédi à Cassie et Naya (parce que j’ai fait les chiens dans la dernière fiche alors même 
si elles sont pas officiellement à moi cette fois c’est les chats) (adorez les svp elles sont 
trop sympa) 





Exercice 1 :

En jaune (haut gauche) CO et NH —> amide 

En rouge (bas gauche) fonction alcool 
En vert (bas droite) fonction ester 
En bleu (haut droite) fonction cétone 


Exercice 2 : 

3-méthylpentanoate de méthyle


Exercice 3 : 

1/ B ; 2/A ; 3/B ; 4/C
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