
2. Vocabulaire, Liaisons et Réactions

Bibliographie: Vollhardt, chapitres 1 et 2, p. 1-95 couvrent tous les thèmes de ce cours

Pour le chapitre 2 en particulier: Ch. 1.1 à 1.4 et 2.1 à 2.3

Les pages/chapitres indiqués se réfèrent à la version 5 en Français



2.1 Les groupes fonctionnels:

Le vocabulaire de la chimie 

organique

Vollhardt: Ch. 2.3, p. 66-69.



squelette carboné

(C-C, C-H)

Les H ne sont pas 

dessinés pour ne pas 

surcharger la structure!

Les groupes fonctionnels: insaturations et hétéroatomes.

Groupes fonctionnels, fonctionnalités: atomes ou groupes d’atomes qui sont le site de la

réactivité chimique; ils contrôlent la réactivité des molécules dans leur ensemble. 

insaturations

Atomes ou groupes d’atomes

possédant des liaisons polaires
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=



Les groupes fonctionnels importants en chimie organique.
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Bleu gras = à connaitre

Noir = exemples intéressants



Les groupes fonctionnels importants en chimie organique.
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Les groupes fonctionnels importants en chimie organique.
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Les groupes fonctionnels importants en chimie organique.
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Les groupes fonctionnels importants en chimie organique.
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Les abréviations les plus fréquentes.
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Substituants aliphatiques /alkyles)

Substituants aromatiques



Nomenclature systématique.
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Règles de IUPAC:  nomenclature systématique des molécules organiques

Marche à suivre:

1) Déterminer le groupe prioritaire, il sera utilisé comme suffixe.

Liste de priorité: acide carboxylique > anhydride > ester > halogénure d’acide > amide > 

nitrile > aldéhyde > cétone > alcool > amine. 

2) Déterminer la chaine de carbone prioritaire (voir semestre 2 pour les règles) et lui donner 

le nom correspondant au nombre de carbone.

3) Numéroter la chaine en partant du groupe prioritaire.

Les halogénoalcanes ne sont représentés que par des préfixes.

4) Ajouter au début du nom les groupes fonctionnels et leur position comme préfixes et les 

insaturations sous forme ène (double liaison) ou yne (triple liaison) immédiatement avant le 

suffixe.

Lors de l’examen du premier semestre, seule la connaissance du nom des groupes fonctionnels

est exigée. La détermination du nom systématique des molécules sera demandée pour l’examen

à la fin du deuxième semestre.

Prof. Jérôme Waser



Nomenclature systématique.
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Pour la digitalisation: Des représentations plus «lisibles» pour les ordinateurs ont été 

développées

Prof. Jérôme Waser

Exemple:

C/C=C/CC(CCC(O)CC)CCCC(O)C#CCSmiles:

InChI=1S/C17H30O2/c1-4-7-10-15(13-14-16(18)6-3)11-8-12-17(19)9-5-

2/h4,7,15-19H,6,8,10-14H2,1-3H3/b7-4+
InChI:



Un cas spécial: Les solvants

Solvants

Propriétés physiques: Teb, moment dipolaire, constante diélectrique

Propriétés chimiques: neutralité, caractère protique / aprotique,

caractère basique / acide

Influence fortement les réactions chimiques:

- orientation (régiosélectivité)

- stéréosélectivité

- vitesses de réaction

- chimiosélectivité

- transferts de masse et énergie
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De plus en plus en plus important: classification du point de vue chimie verte

- Indésirable/devrait être remplacé: rouge

- Peut être utilisé avec quelques précautions: jaune

- OK: vert

Lien pour les détails: 

https://eprints.whiterose.ac.uk/102544/1/art_10.1186_s40508_016_0051_z.pdf

https://eprints.whiterose.ac.uk/102544/1/art_10.1186_s40508_016_0051_z.pdf


Les solvants à mémoriser - Classification

Constante diélectrique : propriété macroscopique
- e > 12 : solvant polaire

- e < 12 : solvant non polaire

Solvants protiques

Solvants possédant des protons mobiles capables de former des liaisons hydrogène 

avec des molécules portant des doublets libres ou des charges négatives.
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Solvants non protiques

Solvants neutres: pas ou peu d’interactions dipolaires.
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Les solvants à mémoriser - Classification

- solvant basique non polaire: accepteur de protons et d’acides de Lewis (doublet libre)

- solvant basique polaire: dissout de nombreux sels, solvate fortement les cations

(solvants de choix pour les réactifs organométalliques)
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La structure et le nom des solvants doivent être connus. Leurs propriétés peuvent être déduites à

partir de leurs structures. Il n’est naturellement pas nécessaire de connaitre la valeur des

constantes diélectriques.
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2.2 La liaison chimique et 

la règle de l’octet

Vollhardt: Ch. 1.2-1.4, p. 5-19.
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Energie potentielle d’une molécule: la vision physique des liaisons

longueur de liaison

atome

Forces de répulsion: s’opposent au rapprochement des atomes

Forces d’attraction: s’opposent à leur éloignement

Courbe d’énergie potentielle en fonction de la longueur de liaison

Formation de liaison: dégagement d’énergie

Pour d = longueur de liaison

minimum énergétique, situation la plus stable

2.2 Liaisons chimiquesProf. Jérôme Waser



Energies moléculaires

Energies de liaison

Expériences de combustion: mesure de la chaleur dégagée, on en déduit une valeur

moyenne par type de liaison.

CO2 + 2H2O

-2(C=O) – 4(H-O)

Somme des E de liaison des produits

C + 4H + 4O

+ 4(C-H) + 2(O2)
Somme des E de liaison

des réactants

CH4 + 2O2

Chaleur de combustion – DH : 

CH4 + 2O2 CO2 + 2H2O

C-H   99 N-H  93 O-H  111 C-F  116

C-C   83   C-N  73    C-O  86           C-Cl  81

C=C 146  C=N 147  C=O 176-179  C-Br  68

C-I    51C C 200 C N 213

Energies moyennes de liaison en kcal / mol à 25°C
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Energies moléculaires

Energies de dissociation

Energies se rapportant à des liaisons bien précises : différencier l’E d’une liaison C-H pour un

C primaire (98 kcal/mol), un C secondaire (95 kcal/mol) et un C tertiaire (92 kcal/mol)

Forces attractrices non-liantes

Interactions entre entités moléculaires

Fortes: forces coulombiennes entre ions

charge – charge : 120-240 kcal/mol

Moyennes: solvatation d’ions

charge – dipole : 30-100 kcal/mol

Faibles: molécules polaires ou liaison hydrogène

dipole – dipole : 10-30 kcal/mol

Très faibles: complexe de transfert de charge

attractions de van der Waals

dipole – dipole induit : 1-20 kcal/mol
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A mémoriser les valeurs approximatives suivantes: 

Liaison hydrogène: 10 kcal/mol Liaison C-C: 80 kcal/mol Liaison C-H: 100 kcal/mol

Energie à température ambiante: 21 kcal/mol

2.2 Liaisons chimiquesProf. Jérôme Waser



Liaisons: représentation de Lewis et règle de l’octet
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Les concepts nécessaires pour cette partie du cours ont été présentés par le Prof.

Steinauer (chapitre 4), il s’agit maintenant de les appliquer aux molécules organiques.

Etape 1: Attribuer les électrons de valence selon 

le tableau périodique

C2H6
Formule brute

Etape 2: Former les liaisons en suivant la règle 

de l’octet (2 pour H, 8 pour C)

Etape 3: Appliquer le modèle VSEPR pour 

déterminer la géométrie des molécules

Etape 4: Simplifier la représentation (sans C, ou 

même sans dessiner les liaisons C-H)

devant

derrière

2.2 Liaisons chimiquesProf. Jérôme Waser
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Formule brute et constitution

Formule brute: composition atomique des molécules

Constitution: connectivité des atomes entre eux

Isomérie de constitution: composés de même formule moléculaire mais qui diffèrent

par la séquence selon laquelle les atomes sont connectés

Formule brute : C3H6O

Une aide pour passer de la formule brute aux constitutions possibles: le degré d’insaturation

degré d’insaturation I: somme des liaisons pi et des cycles contenus dans une molécule

Il existe la relation suivante entre le degré d’insaturation et la formule brute

Ni = nombre d’atomes de valence libres i

Exemple: C3H6O: I = (2 + 2*3 – 6*1)/2 = 1, donc la molécule contient un cycle ou une liaison pi

2.2 Liaisons chimiquesProf. Jérôme Waser

I =
2+2N4+1N3−1N1

2
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Stabilité relative des isomères de constitution

2.2 Liaisons chimiques

Estimer la stabilité d’isomères de constitution peut être difficile et sera vu plus en détails en

2ème année. Les constatations ci-dessous permettent cependant de s’en sortir pour les

molécules les plus simples. Elles sont données par force décroissante.

Constatation 1 (Fondamentale pas d’exceptions)

La règle de l’octet doit être respectée pour les éléments de la seconde période (C, N, O, F)

Constatation 3 (Relative)

La formation de petites structures cycliques à 3 ou 4 atomes est défavorisée.

Constatation 2 (Relative)

Les liaisons entre deux atomes identiques portant des paires d’électrons libres sont 

défavorisées

Constatation 4 (Relative)

Les liaisons multiples avec l’oxygène sont favorisées. 

Constatation 5 (Relative)

Les charges doivent être minimisées. Cet effet domine sur l’octet à partir de la période 3. Si 

les charges sont nécessaires à cause de l’octet (période 2), les charges opposées doivent 

être aussi proches que possible. 

Prof. Jérôme Waser



2.3 La réaction chimique

Vollhardt: Ch. 2.1-2.2, p. 51-66.



Profil énergétique d’une réaction

Changement de structure moléculaire

Rupture et formation de liaisons

Variation d’énergie potentielle

DH° = SEdissociation (liaisons rompues) - SEdissociation (liaisons formées) 

- DH°<0, exothermique (énergie dégagée)

- DH°>0, endothermique (énergie absorbée)

Ea : énergie d’activation (déterminée par des expériences cinétiques)
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Thermodynamique

Cinétique

2.3 La réaction chimiqueProf. Jérôme Waser

38 kcal/mol



L’équation chimique
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Réaction irréversible Réaction réversible Rétrosynthèse (direction inverse)

Réactif(s): Molécule nécessaire pour la réaction, en quantité stoechiométrique ou catalytique

Solvants: Milieu réactionnel essentiel pour la réaction

Conditions: température, temps de réaction, atmosphère, pression,…

Dans une réaction, il faut toujours équilibrer:

Les atomes avant et après la réaction

Les charges avant et après la réaction

2.3 La réaction chimique

Signification des flèches réactionnelles

Prof. Jérôme Waser



Rupture et formation de liaisons: le flux d’électrons

Homolytique

A B A       +       B

- partage de la paire d’électrons liante

- formation de radicaux libres

- énergie de dissociation

Réactions radicalaires : engendrées par des radicaux libres (température, irradiation, initiateurs)

Hétérolytique

A B A       +       B

- prise en charge de la paire d’électrons liante par un

seul partenaire; lacune électronique sur l’autre

- formation d’une entité anionique (base de Lewis) et

d’une entité cationique (acide de Lewis)

Rupture hétérolytique : nécessite une force égale aux forces coulombiennes entre ions
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Les radicaux, cations et anions ne sont souvent que des intermédiaires dans les

réactions, et l’étude de leur stabilisation est essentielle.

Un lien utile pour comprendre la «représentation fléchée» du flux d’électrons:

https://organicchemistrydata.org/hansreich/resources/electron_pushing/

2.3 La réaction chimique

Réactions acides-bases! (A = H)

Prof. Jérôme Waser

https://organicchemistrydata.org/hansreich/resources/electron_pushing/


26

Acide de Brønsted: Rappel extrait du cours Moser

2.3 La réaction chimiqueProf. Jérôme Waser



272.3 La réaction chimique

Acide de Brønsted: Rappel extrait du cours Moser
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282.3 La réaction chimique

Acide de Brønsted: Rappel extrait du cours Moser

Prof. Jérôme Waser



292.3 La réaction chimique

Acide de Brønsted: Rappel extrait du cours Moser

Prof. Jérôme Waser
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Définitions adaptées à la chimie organique

Acide de Brønsted (- Lowry): molécule qui agit comme un donneur de proton(s)

Constante Kc: répartition de l’équilibre entre un acide et une base. Il y a 2 cas limites:

1) Excès de base: Typiquement le solvant, par exemple l’eau, joue

le rôle de base. Dans ce cas, la concentration de B est constante,

et l’on définit la constante de dissociation de l’acide Ka et le pKa.

Base de Brønsted (- Lowry): molécule qui agit comme un accepteur de proton(s)

2) Excès d’acide: Typiquement le solvant, par exemple l’eau, joue

le rôle d’acide. Dans ce cas, la concentration de HA est constante,

et l’on définit la constante d’association de la base Kb et le pKb.

Pour pouvoir plus facilement déterminer la position d’un équilibre, on compare en générale les

formes acides des molécules entre elles en introduisant la valeur pKaH:

2.3 La réaction chimique

Attention, ne pas confondre avec le pH, qui donne l’acidité moyenne du milieu!

Prof. Jérôme Waser
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Solvants et acidité

Le solvant joue deux rôles essentiels:

Le solvant impose également une limite aux pKa pouvant être mesurés. Par exemple de 0 à 14 

pour l’eau. Les autres valeurs sont donc obtenues par extrapolation.

1) Il agit comme base ou acide dans l’équilibre: Un «proton libre» n’existe en principe pas.

Il va toujours se lier au solvant pour former l’acide conjugué de celui-ci. Pour une base, il doit y

avoir une source de proton dans le solvant. En conséquence les pKa changent énormément en

dépendance du solvant.

Rapport entre la constante diélectrique e et l’acidité:

2) Il stabilise la base ou l’acide conjugué: Les solvants ont un rôle très important pour

stabiliser les molécules par interactions intermoléculaires. La stabilisations des cations et

anions est particulièrement importante dans les solvants polaires.

e  augmente pKa diminue = acidité augmente

En effet la base conjuguée et le proton sont mieux stabilisés dans un solvant polaire!

Prof. Jérôme Waser 2.3 La réaction chimique
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Généralisation de Lewis

Acide de Lewis: molécule qui agit comme un accepteur d’électrons

Base de Lewis: molécule qui agit comme un donneur d’électrons

Le concept d’acide et de base de Lewis est donc très similaire à celui de nucléophiles et

électrophiles. La différence majeure est que l’interaction entre un acide et une base de Lewis ne

résulte pas en une autre réaction qu’une association.

Classification des acides et bases de Lewis (également pour nucléophiles/électrophiles):

Dur: Forte charge partielle, non délocalisée, contrôlé par l’électrostatique

Mou: Faible charge partielle, délocalisée, contrôlé par les orbitales (LUMO ou HOMO)

Règle: Les interactions entre acides et bases de même catégorie sont favorisées. 

Exemple:

2.3 La réaction chimiqueProf. Jérôme Waser



Autres types de réactions: voir chimie générale avancée II

C X + Y Z C Y X Z+

C C A B+ C C

A B

C C

Y

X

C C X Y+

C C

X

C C

CH2

X

Substitution

Addition

Elimination

Transposition

332.3 La réaction chimiqueProf. Jérôme Waser


