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Introduction 

Chimie organique = ‘chimie des dérivés du carbone unis à l’hydrogène’

(dictionnaire Académie de Pharmacie, w3.acadpharm.org)

Squelette carboné substitué par des atomes d’hydrogènes et des 

hétéroatomes (O, N, S, P, …)

Place unique => tout est chimique ! (espace chimique = 1063 molécules !)

Couleurs => colorants

Odeurs => parfums

Saveurs => gout

Communication => hormones, phéromones

Médicaments => naturel, de synthèse

Pétrochimie => essence (énergie), polymères (nylon, cyanoacrylate)

hémoglobine

ADN
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Introduction 

colorants parfums

médicaments polymères

saveur

(Structure de Lewis)
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Introduction 

Principaux

Groupements fonctionnels

= Alphabet du chimiste !
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Introduction 

Nom des chaines carbonées

Nombre d’atomes

de carbone

Nom du

groupement

Formule Abréviation Nom de l’alcane

1 Méthyle -CH3 Me Méthane

2 Éthyle -CH2CH3 Et Éthane

3 Propyle -CH2CH2CH3 Pr Propane 

4 Butyle -(CH2)3CH3 Bu Butane 

5 Pentyle -(CH2)4CH3 - Pentane 

6 Hexyle -(CH2)5CH3 - Hexane 

7 Heptyle -(CH2)6CH3 - Heptane 

8 Octyle -(CH2)7CH3 - Octane 

9 Nonyle -(CH2)8CH3 - Nonane 

10 Décyle -(CH2)9CH3 - Décane 

8



Introduction 

Nom des molécules monocycliques 

(exemples choisis)
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Question : comment passe t-on d’un atome ou d’un groupe d’atomes à une molécule ?

Majorité des atomes du tableau périodique plus stables dans les molécules que sous la forme 

d’atomes libres

Exemples 

Les noyaux (chargés positivement) sont attirés par les électrons (chargés négativement) qui servent de 

-colle- entre les noyaux

C’est le nombre d’électrons qui détermine la forme d’une molécule
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

1_Notion d’orbitales atomiques (OA)

Électrons occupent des niveaux d’énergie spécifiques qui sont quantifiés

Intervalles entre les niveaux ne peuvent avoir que certaines valeurs bien 

déterminées

Localisation spatiale des électrons (probabilité d’être à un certain endroit 

à un certain moment) déterminée par des fonctions d’onde = OA 

!! image différente du modèle du système solaire

Cas de l’hydrogène (cas le plus simple)

1 électron => orbitale 1s, sphérique

(s = sharp)

Au maximum 2 électrons par orbitale

Répartition de la probabilité de 

l’électron dans une orbitale s
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Cas du carbone

Z = 6 => 1s2 2s2 2p2

Orbitales 1s et 2s => sphériques

Orbitale p => plus haute en énergie avec une forme particulière, en hélice 

3 orientations possibles pour cette orbitale (x, y et z)

C’est une orbitale directionnelle (p = principal)

Peut accueillir un total de 6 électrons

Soit 4 électrons de valence !
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

N (Z = 7) O (Z = 8) F (Z = 9) Ne (Z = 10)C (Z = 6)

Règle de l’octet : dans les molécules on tend à saturer la couche de valence à 8 électrons

Règle valable pour les éléments de la 2ème période, soit C, N, O et F

(au max 4 liaisons pour raisons stériques)

Cas des éléments de la 2ème période
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

2_De l’atome à la molécule => combinaisons des OA = formation des orbitales moléculaires (OM)

Atomes Électrons localisés dans OA

Molécules Électrons localisés dans OM (OM = combinaison des OA)

On retient OA = fonction d’onde

Recouvrement (combinaison) OA

Constructif

(mêmes phases)

Destructif

(phases opposées)
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

OM liante s’étend entre les deux atomes = liaison

OM antiliante : les électrons sont partout, sauf entre les deux atomes 

=> opposition de charge des deux noyaux et donc absence de liaison

Cas des orbitales 1s

Cas des orbitales s => liaison s (sigma, cylindrique)
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Exemple de H2
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

On retient _ 2 OA se combinent pour former une OM

_ addition de 2 OA => OM liante

soustraction de 2 OA => OM antiliante

_ énergie OM liante < énergie OM antiliante

_ chaque orbitale ne peut contenir que 2 électrons

_ les 2 électrons de OM liante entre les 2 noyaux ‘tiennent ensemble’ la molécule 

= liaison chimique

_ énergie OM liante < énergie OA => molécule plus stable que les atomes seuls !

_ ordre de liaison = (nbre électrons OM liantes) – (nbre électrons OM antiliantes)

2

H2 : (2-0)/2 = 1 He2 : (2-2)/2 = 0 He2 : n’existe pas
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Cas des orbitales (2)s et 2p

Exemple 1 : N2 Azote, Z = 7 => 1s2 2s2 2p3

Comment interagissent les orbitales s et p ?

Orbitales 2s se combinent de la même manière que orbitales 1s

OM de symétrie cylindrique (type cigare)

=> orbitale s (sigma), antiliante (s*)

Orbitales 2p : 3 OA mutuellement perpendiculaires

Combinaison selon 2 manières différentes :

même axe (=liaison s)

latéralement (= liaison p)
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Cas des orbitales (2)s et 2p

Exemple 1 : N2 Azote, Z = 7 => 1s2 2s2 2p3

AO p : Combinaison selon même axe :

AO p : Combinaison latérale

=> liaison s

=> liaison p
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Cas des orbitales (2)s et 2p

Exemple 1 : N2 Azote, Z = 7 => 1s2 2s2 2p3

1 liaison s et deux liaisons p
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Nbre électrons apportés par chacun des partenaires est différent

Exemple 2 : CH4

Energies des OA sont différentes

H => orbitale 1s

C => orbitales 1s2 2s2 2p2

Contradiction car les 4 OM du méthane sont identiques

Introduction concept hybridation

Cas des orbitales (2)s et 2p

Il faut combiner les orbitales 2s et 2p avec 4 orbitales 1s

=> Obtention OM différentes !
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Cas des orbitales (2)s et 2p

Concept hybridation Combinaison des orbitales 2s et 2p (total de 4) du carbone pour 

obtenir 4 nouvelles OA hybrides composées chacune ¼ s et ¾ p

Forme OA hybridée sp3 1s + 3p = sp3
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Cas des orbitales (2)s et 2p

Exemple 2 : CH4

+ 4 H

Formation 

OM

Hybridation sp3

=> tétraèdre 

pyramidal,

angle 109,5°
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Cas des orbitales (2)s et 2p

Exemple 3 : éthane C2H6

Hybridation sp3 (tétraèdre)
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Cas des orbitales (2)s et 2p

1s + 2p = sp2

(triangle plan)

Chaque carbone possède trois substituants => pour obtenir 3 liaisons équivalentes il faut 

combiner (hybrider) OA 2s avec 2 OA 2p. Il reste une OA 2p (engagée dans liaison p).

Exemple 4 : éthylène C2H4

Hybridation sp2
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Cas des orbitales (2)s et 2p

Exemple 4 : éthylène C2H4

1s + 2p = sp2

Hybridation sp2

(triangle plan)

1 liaison s et 

une liaison p
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Cas des orbitales (2)s et 2p

Exemple 4 : éthylène C2H4

1s + 2p = sp2

28



Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Cas des orbitales (2)s et 2p

Exemple 5 : acétylène C2H2

1s + 1p = sp

Hybridation sp

(linéaire)

Chaque carbone possède deux substituants => pour obtenir 2 liaisons équivalentes il faut hybrider 

OA 2s avec 1 OA 2p. Une seule combinaison possible = linéaire. Il reste deux OA 2p (engagées 

dans deux liaisons p).
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

Cas de la fonction CO

Similaire à l’éthylène (sp2) : le carbone possède trois substituants => pour obtenir 3 liaisons 

équivalentes il faut combiner (hybrider) OA 2s avec 2 OA 2p. Il reste une OA 2p (= liaison p).

Exemple : formaldéhyde HCHO

Oxygène présente également caractère sp2

Oxygène plus électronégatif que carbone

Energie OA (O) < Energie OA (C)

Liaison polarisée

30



Chapitre 1 : Carbone et hybridation

3_Hybridation sp3 et chiralité

‘chirality’ (chyros, main) : ‘un système est chiral si son image miroir n’est pas superposable’ 

(Lord Kelvin)

Situation où les 4 substituants sont différents

(cas chiralité axiale, helicité)

Mesure par le pouvoir rotatoire ([α]D, énantiomère, racémique, diastéréoisomère, signe +/-)

Molécules chirales douées d’activités biologiques différentes ! (ibuprofène, oméprazole)

Codification = Règles CIP (Cahn-Ingold-Prelog)

Méthode arbitraire basée sur une règle de priorité : numéro atomique Z 

décroissant

Sens horaire = R (clockwise), sens anti-horaire = S (counterclockwise)

Attention : aucun lien R/S et signe [α]D
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

4_Double liaison : rotation et rigidité

A_Liaison sp3 entre 2 carbones

=> liaison s (symétrie cylindrique)

Rotation autour de l’axe facile et possible => libre rotation

B_Liaison sp2 entre 2 carbones

=> liaisons s et p

Liaison p = recouvrement latéral

Rotation = rupture de liaison puis recouvrement. Processus très défavorable
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

5_Double liaison : effet des substituants

Géométrie différente en fonction de la nature des substituants

Configuration Cis ou (Z) (Zusammen) si du même côté

Règle de priorité selon règle CIP (chiralité) 

Configuration Trans ou (E) (Entgegen) si du même opposé
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Chapitre 1 : Carbone et hybridation

6_Liaisons de faible énergie

Liaisons faibles entre les molécules qui ont un impact important 

notamment en biologie

Forces de van der Waals

Liaisons Hydrogène

Interactions intermoléculaires de type dipôle-dipôle : dipôle permanent-dipôle permanent (ex 

alcools), dipôle permanent-dipôle induit (molécule polaire avec molécule apolaire) dipôle 

instantané-dipôle induit/permanent

Liaison entre un atome d’hydrogène et le doublet 

non liant d’un hétéroatome (plus souvent O et N)

Liaisons inter- ou intramoléculaires (H2O, ADN)
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