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Buts de cette partie de cours

• Donner les bases de chimie pour les Sciences de la Vie
• Eléments, liaisons, molécules, 
• Acides-bases (faibles surtout) en solutions aqueuses 
• Structure moléculaire et fonctions organiques, différents 

types d’isomérismes.
• 4 séances de cours (1h30) / 2 TD (2h) le lundi matin.



Organisation et conseils

• Les supports PDF sont disponibles sur ClarolineConnect
• Les cours en visio de l’an passé sont encore disponibles sur 

le media center WebTV de Lyon (utile en soutien si besoin, 
liste des liens disponible sur ClarolineConnect).



« Best seller »  support
Volhardt & Shore , Organic Chemistry, Freeman, 2014

http://www.cchem.berkeley.edu/kpvgrp/Teaching.htm

• Chapitre 1

http://www.cchem.berkeley.edu/kpvgrp/Teaching.htm


Conseils aux étudiants à Berkeley

Volhardt & Shore , Organic
Chemistry, Freeman, 2014
Chapter 1, 4 (cycloalcanes)

http://www.cchem.berkeley.edu
/kpvgrp/Teaching.htm

http://www.cchem.berkeley.edu/kpvgrp/Teaching.htm


Eléments chimiques

• Lieutenant-Colonel Charles 
Augustin de Coulomb (1736–
1806), Inspecteur Général ) 
l’Université de Paris

Vue classique de l’atome de Bohr

Deux règles générales qualitatives 

1. Des charges de signes opposés (+/-) s’attirent (lloi de Coulomb*)
2. Les électrons sont dispersés dans l’espace (délocalisation)



Eléments chimiques

Vue classique de l’atome de Bohr

• Qu’est-ce qui défini l’élément  ?

• Comment appelle-t-on des éléments 
qui diffèrent que par le nombre de 
neutron?



Eléments chimiques

Vue classique de l’atome de Bohr



Eléments chimiques

Vue classique de l’atome de Bohr

• Qu’est-ce qui défini l’élément  ?
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Eléments chimiques

Vue classique de l’atome de Bohr

• Isotopes 

!
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Eléments et liaisons chimiques
La liaison chimique 
correspond à un « puit » 
d’énergie libre (G Gibbs)

(notion de force motrice en 
chimie)

(G)



Liaison covalente : on partage les 
électrons

Ordres de grandeur  : 

- Diamètre d’un noyau ~ 10−15 m
- Orbite électronique ~ 10−10 m
- Rapport des masses proton/électron = ~ 1800

Atomes liés par liaison covalente



Liaison ionique : on se partage pas !

- Qui donne et qui accepte?

Liaison ionique



Tableau périodique des élements (partiel)



Pourquoi les élement se lient (= réagissent)?

• Force motrice = avoir la configuration électroniques des 
gaz nobles = CV complète à 2 ou 8 électrons

1. Liaisons ioniques

Li2,1

Na2,8,1

F2,7

[Li2]+  (He)

[Na2,8]+ (Ne)

[F2,8]−  (Ne)

Par conséquent:
+ −

2 Na FF22 Na +

Transfer 
d’électron
de valence

-1 e-

-1 e-

-1 e-



Pourquoi les élement se lient (= réagissent)?

• Les éléments dans le milieu du tableau périodique ont un 
problème d’affinité électronique et de potentiel 
d’ionisation

2. Liaisons covalentes



Le Hinderburg, Lakehurst, NJ, 6 Mai 1937



Pourquoi les éléments se lient (= réagissent)?

• L. Pauling = l’électronégativité augmente de la gauche vers 
la droite et de bas en haut dans le tableau périodique

3. La plupart des liaisons sont “entre deux” = polaires



Différences d’électronégativité

• La liaison covalente entre deux éléments différents est alors 
polaire (possède un moment dipolaire permanent)

3. La plupart des liaison sont “entre deux” = polaires



La forme des molécules est contrôllée
par la répulsion des électrons de (co)-valence



Comment répartir les électron de valence :
Ecriture des formules de Lewis

• Règle 1 : dessiner un squelette moléculaire 
(donné en principe)



Comment répartir les électron de valence :
Ecriture des formules de Lewis

• Règle 2 : Compter le nombre total d’électrons de valence



Comment répartir les électron de valence :
Ecriture des formules de Lewis

• Règle 3 : Respecter la règle de l’octet (duet) : la meilleure 
structure  est celle qui donne un octet d’électrons aux 
atomes (duet pour H) atomes 



Comment répartir les électron de valence :
Ecriture des formules de Lewis
• Règle 4 : se préoccuper des charges électriques si besoin. Un 

charge électrique (+/-) apparaitra si le nombre d’électron présent 
dans la formule diffère du nombre total d’électron de valence 
compté initialement à la règle 2.
• Pour compter les electrons effectivement présents dans une formule 

: compter chaque liaison (2e- partagés) comme 1e-, une paire non 
partagée pour 2 e-



Ecriture des formules de Lewis : exemple 
CO2

1. Arrangement des atomes   : 
2. Décompte des électrons de valence :
3. Règle de l’octet les ajouter au atomes pour respecter la règle de 

l’octet jusqu’à épuisement des e disponible : 
4. Charges 



1. Arrangement des atomes   : O   C   O 
2. Décompte des électrons de valence : O = 6 e-, C = 4 e- -> total = 16 e-

3. Règle de l’octet 
4. Charges 

Ecriture des formules de Lewis : exemple 
CO2



Tableau périodique des élements
(partiel)



1. Lier les atomes avec une liaison (2 e-)    : O      C      O 
2. Avec le reste d’e- les ajouter comme paires non liées aux atomes 

pour respecter la règle de l’octet jusqu’à épuisement du « stock » :
3. Si des atomes sont déficitaires par rapport à l’octet électronique 

« rabatre » des paires non partager pour les partager :
4. Charges  : ?

Ecriture des formules de Lewis : exemple 
CO2



Ecriture des formules de Lewis : exemple 
CO2

1. Lier les atomes avec une liaison (2 e-)    : O      C      O 
2. Avec le reste d’e- les ajouter comme paires non liées aux atomes pour 

respecter la règle de l’octet jusqu’à épuisement du « stock » :
O      C      O 

1. Si des atomes sont déficitaires par rapport à l’octet électronique 
« rabbatre » des paires libres pour les partager : 

O      C      O 

1. Charges  : ?



Formes de résonance, mésomérie

• Définition : mouvement de paires d’e- menant à d’autres 
formules de Lewis 
• La molécule est une superpositions de ces différentes 

formules : notations spéciales
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Formes de résonance, mésomérie

• Définition : mouvement de paires d’e- menant à d’autres 
formules de Lewis 
• La molécule est une superpositions de ces différentes 

formules : notations spéciales



Formes de résonance, pas un équilibre 
chimique
• Résonance / mésomérie : les e- bougent pas les atomes :

• Equilibre chimique : les atomes 
se dissocient et bougent
• :



Formes de résonance
• Les meilleures quand toutes respectent la règle de l’octet pour 

chaque atome : exemple ion carbonate CO3
2-

• L’ion carbonate est 
Délocalisé et symétrique
= stabilité



Formes de résonance non 
équivalentes
• Lesquelles sont les meilleures?
• Règle 1 : celles qui respectent la règle de l’octet pour 

tous les atomes (l’emporte sur toutes les autres règles)



Exception à la règle de l’octet
• Radicaux libres

• composés déficient en e-

• Eléments au delà de la 2ème période du tableau 
périodique qui étendent leur CV



Les 8 concepts importants vu en cours
1-2/4
1. La loi de Coulomb relie la force d'attraction entre les particules de charge électrique 

opposée à la distance entre eux.

2. Les liaisons ioniques résultent de l'attraction coulombique d'ions de charges opposées. 
Ces ions sont formés par le transfert complet d'électrons d'un atome à un autre, 
généralement pour obtenir une configuration de gaz rares (gaz nobles ).

3. Les liaisons covalentes résultent du partage d'électrons entre deux atomes. Les électrons 
sont partagés pour permettre aux atomes d'atteindre des configurations de gaz rares.

4. La longueur de liaison est la distance moyenne entre deux atomes liés de manière 
covalente. La formation de liaison libère de l'énergie; la rupture des liaisons nécessite de 
l'énergie.



5. Des liaisons polaires sont formées entre des atomes d'électronégativité 
différente (une mesure de la capacité d'un atome à attirer des électrons).

6. La forme des molécules est fortement influencée par la répulsion des 
électrons.

7. Les structures de Lewis décrivent la liaison par l'utilisation de points 
d'électrons de valence. Ils sont dessinés de manière à donner à l'hydrogène 
un duet d'électrons et aux autres atomes des octets d'électrons (règle de 
l'octet). La séparation formelle des charges doit être minimisée mais peut 
être imposée par la règle de l'octet.

Les 8 concepts importants vu en cours
1-2/4



8. Lorsque deux ou plusieurs structures de Lewis ne différant que par les 
positions des électrons sont nécessaires pour décrire une molécule, elles 
sont appelées formes de résonance. Aucune ne décrit correctement la 
molécule, sa vraie représentation étant une moyenne (hybride) de 
toutes ses structures de Lewis. Si les formes de résonance d'une 
molécule sont inégales, celles qui satisfont le mieux les règles d'écriture 
des structures de Lewis et les exigences d'électronégativité des atomes 
sont plus importantes

Les 8 concepts importants vu en cours
1-2/4



Une vue atomique précise : la « QM »

Vue classique Vue de la mécanique quantique
(QM = Quantum Mechanics

Schrödinger, 1927)



Les OA les plus importantes ici 



Les OA de type s

2s

No node



Les OA de type p (au nombre de 3)



Règles de remplissage des OA
• On rempli d’abord les OA de plus basse énergie (1s, 2s 

puis 2p etc)



Règles de remplissage des OA
• On applique le principe d’exclusion de Pauli
• = 2 e- maxi dans chaque OA



Règles de remplissage des OA
• On applique le règle de Hund
• = on répartie dans les OA d’égale énergie



Règles de remplissage des OA
• On applique le règle de Hund
• = on répartie dans les OA d’égale énergie



Niveau d’énergie approximatif des OA



Allez, on rempli !



Laison covalente par recouvrement d’OA

• Le recouvrement de deux OA donne 2 OM (une liante de 
basse énergie, un anti-liante de haute énergie)

+/+ combination

+/− combination

Basse E

Haute E



Diagramme d’énergie de liaison pour 
H2 et He2
• He2 n’existe pas de façon stable, H2 oui.



Type de recouvrement d’OA en OM

• Recouvrements axiaux et latéraux 



Hybridation s + xp ➛ spx

• Nouvelles formes d’OA et OM



Liaison sigma dans l’éthane
• Ethane C2H6



Hybridation s + p + p + p (=sp3) NH3 et H20



Doubles et triples liaisons



Modèles moléculaires

https://avogadro.cc

https://avogadro.cc/


Différentes écritures chimiques



Différentes écritures chimiques



5 concepts supplémentaires pour cette 
partie 
9. Le mouvement des électrons autour du noyau peut être décrit par des 

équations d'onde. Les solutions à ces équations sont les orbitales atomiques, qui 
délimitent grossièrement les régions de l'espace dans lesquelles il existe une 
forte probabilité de trouver des électrons.

10.Une orbitale s est sphérique; une orbitale p ressemble à deux gouttes inversée 
ou à un «huit». Le signe mathématique de l'orbite à tout moment peut être 
positif, négatif ou nul (nœud). Avec l'augmentation de l'énergie, le nombre de 
nœuds augmente. Chaque orbitale peut être occupée par un maximum de 
deux électrons de spin opposé (principe d’exclusion de Pauli, règle de Hund).



5 concepts supplémentaires pour cette partie
éléments, liaisons, molécules

11. Le processus d’ajoût d'électrons un par un aux orbitales atomiques, en commençant 
par celles de l'énergie la plus basse, est appelé le principe d'Aufbau.

12. Une orbitale moléculaire est formée lorsque deux orbitales atomiques se recouvrent 
pour générer une liaison. Les orbitales atomiques du même signe se chevauchent 
pour donner une orbitale moléculaire de liaison d'énergie inférieure. Les orbitales 
atomiques de signe opposé donnent naissance à une orbitale moléculaire anti-
liante d'énergie supérieure et contenant un nœud. Le nombre d'orbitales 
moléculaires est égal au nombre d'orbitales atomiques dont elles dérivent.

13. Les liaisons créées recouvrement axial internucléaire sont appelées les liaisons 𝜎; 
celles faites par recouvrement latéral d’orbitales p perpendiculaires à l'axe 
internucléaire sont appelées liaisons 𝜋.


