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2.2.2 Stéréospécificité . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 11
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4 S. Bourdreux - Chimie Organique

Une réaction chimique en chimie organique présente plusieurs aspects :
– l’équation-bilan, qui précise la nature et la stoechiométrie des molécules de départ et

d’arrivée
– les déplacements électroniques et les mécanismes mis en jeu
– la stéréochimie
– les conditions opératoires



Chapitre 1

Composés chimiques

La réaction met souvent en jeu deux molécules de nature différente : pour faciliter le clas-
sement des réactions, on distingue généralement

– le réactif
– le substrat, qui subit l’attaque du réactif

Lorsque l’un des composés réactionnels est inorganique, il constitue le réactif, le composé orga-
nique étant le substrat.
Lorsque les deux composés sont carbonés, le substrat est l’espèce dont un atome de carbone est
affecté, le réactif celle dont tout autre atome est affecté.
De manière générale, en cas d’ambigüıté, le substrat est généralement l’espèce la plus stable.

CH3Br(substrat) + NaOH(reactif) → CH3OH + NaBr

CH3Br(substrat) + CH3OK → CH3OCH3 + KBr

CH3COCl + CH3OH → CH3COOCH3 + HCl

1.1 Nucléophiles et électrophiles

Les réactifs sont très variés mais on peut les regrouper en deux familles,
– les réactifs de type ionique qui présenteront un caractère nucléophile ou électrophile
– les réactifs radicalaires, caractérisés par la présence d’un électron célibataire, présents

dans la famille des alcanes notamment
Un réactif nucléophile est une entité qui possède un doublet d’électrons susceptible d’être
partagé pour former une liaison. C’est le cas

– d’anions tels que HO−, H2N
−, NC−, X−

– de molécules possédant au moins un doublet libre, comme H2O, NH3, ROH, RNH2

– de molécules neutres présentant un site polarisé négativement tel que Rδ− −δ+ MgX
Le caractère nucléophile diminue lorsque l’électronégativité de l’atome porteur du doublet aug-
mente ; en effet, plus l’atome est électronégatif et plus il retient le doublet. Malgré la présence de
plusieurs doublets sur les halogènes, les hydracides halogénés ne sont pas nucléophiles, alors que
l’eau ou l’ammoniac le sont. En revanche, les ions halogénures correspondants sont nucléophiles
par excédent de charge.
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6 S. Bourdreux - Chimie Organique

Un électrophile est une entité susceptible d’accepter un doublet d’électrons pour former
une liaison. Par exemple,

– des cations H+, X+, O2N
+, ON+

– des molécules possédant une lacune électronique telles que BH3 ou AlCl3
– des molécules neutres avides d’électrons, telles que les dihalogènes X2

La majorité des réactions mettent en oeuvre des réactifs nucléophiles ou électrophiles. Ces
réactifs ne sont opérationnels que s’ils rencontrent des substrat de nature opposée. On distingue
généralement

– les substrats nucléophiles, tels que les alcènes, les alcynes et les arènes
– les substrats électrophiles, tels que les halogénoalcanes, les dérivés carbonylés, les acides

carboxyliques et leurs dérivés 1.

1.2 Acides et bases

Très utilisée en chimie des solutions, cette notion est également importante en chimie orga-
nique.
Selon la théorie de Brönsted, un acide est capable de libérer un proton H+ alors qu’une base est
susceptible de capter un proton. La force d’un acide est mesurée via une constante d’équilibre,
appelée constante d’acidité Ka, qu’on trouve tabulée.
En chimie organique, le solvant n’est pas toujours l’eau, et c’est pourquoi on utilise des valeurs
de pKa

2 calculées thermodynamiquement ou évaluées à partir de mesures dans divers solvants
et ajustées dans l’échelle de l’eau. En effet, tout acide de pKa supérieur à 14 ne présente aucun
caractère acide dans l’eau et sa base conjuguée y est détruite. Pour mémoire :

acide R−H NH3 HC ≡ CH RO −H HO −H RCO2H HCl HI
pKa approché 42 32 23 16 14 5 -5 -10

L’acide fort le plus couramment utilisé en solution aqueuse est l’acide sulfurique. Ce choix
est dû non seulement à sa première acidité, forte, mais aussi parce que l’ion hydrogénocarbonate
HSO−

4 est un mauvais nucléophile, ce qui évite certaines réactions gênantes.

Selon la théorie de Lewis, les acides sont des accepteurs de doublets d’électrons, et possèdent
donc une lacune électronique. Les bases sont alors des donneurs d’électrons.
Une réaction acide-base est essentiellement caractérisée par la constante de l’équilibre de for-
mation d’un adduit de Lewis,

A� + |B = A⊕ −B	

comme, par exemple,
�BF3 + |NH3 = F3B

	 −⊕ NH3

Dans cette théorie, le proton est bien entendu acide, mais des cations comme NO+
2 , les carbo-

cations R+, les molécules à lacunes électroniques (AlCl3, BH3, TiCl4) sont des acides de Lewis.
L’ion hydroxyde HO−, les alcoolates RO−, les iodures I−, les molécules neutres à doublets non
liants (RNH2, ROH) sont des bases.
Notons que la théorie de Brönsted est en fait contenue dans la théorie de Lewis, plus générale.

1Les alcools, malgré quelques particularités, peuvent être rattachés à ce groupe.
2Par définition, pKa = − log Ka.
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1.3 Basicité ou nucléophilie ? Acidité ou électrophilie ?

Les termes ”acide” et ”base” sont réservés à des espèces qui participent à des processus
équilibrés d’associations ou de dissociations. Ces équilibres peuvent être déplacés en modifiant
les concentrations des différentes espèces ou la température.
Les termes ”électrophile” et ”nucléophile” caractérisent des espèces susceptibles d’attaquer des
substrats organiques. Dans quelques cas, on peut voir l’apparition d’équilibres, mais le plus
souvent la réaction évolue totalement dans le sens d’apparition des produits.
A titre d’exemple, dans la réaction ci-dessous, le nitrile formé ne peut pas - quelles que soient
les conditions mises en jeu - redonner le dérivé bromé.

R−Br + (K+ + CN−) → R− CN + K+ + Br−

A la différence des réactions acido-basiques, il n’est pas possible de caractériser la nucléophilie
ou l’électrophilie par une constante d’équilibre ; on peut, en revanche, déterminer la constante
de vitesse. Bien que les réactions soient de nature différente, un acide peut aussi se comporter
comme un électrophile et une base comme un nucléophile, c’est le cas pour la réaction ci-dessous
où NH3 se comporte ici comme un nucléophile et non comme une base.

R−Br + NH3 → R−⊕ NH3 + Br−

La basicité, aptitude à céder un doublet d’électrons à un acide de Brönsted ou de Lewis, est
assez proche de la nucléophilie, aptitude d’un doublet à attaquer un substrat électophile : le
caractère commun aux deux réactions est la disponibilité du doublet. Ainsi, les anions (HO−,
H2N

−,...) ou les carbanions, qui sont des bases fortes, sont aussi de bons nucléophiles. Mais
gare à la généralisation...
• Certaines espèces peu basiques peuvent être de bons nucléophiles : c’est le cas des sulfures,
des phosphines, des ions iodure, où le caractère nucléophile est renforcé par la polarisabilité.
• Certaines espèces assez basiques peuvent être, au contraire, peu nucléophiles : c’est notamment
le cas des amines à fort encombrement stérique. La diisopropylamine, par exemple, présente
un doublet peu accessible pouvant cependant fixer un proton (caractère basique) mais pouvant
difficilement attaquer un substrat électrophile :

D’autres facteurs comme la nature du solvant peuvent également modifier les caractères
électrophiles et nucléophiles, voire entrâıner des inversions.

1.4 Les intermédiaires réactionnels

Une réaction se déroule le plus souvent en plusieurs étapes. Lors de ces étapes apparaissent
des composés chimiques carbonés ou intermédiaires réactionnels, qu’on peut tout d’abord clas-
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ser comme suit :
– les carbocations, chargés positivement par lacune électronique, et plans
– les carbanions, chargés négativement par doublet, et tétrédriques
– les carboradicaux, qui portent un électron célibataire

Citons également l’existence d’intermédiaires où les particularités réactives ne portent pas sur
l’atome de carbone, mais sur un atome d’azote (ammonium ou amidure) ou d’oxygène (oxonium
ou oxanion). Ces intermédiaires sont généralement instables donc très réactifs, mais on peut
parfois parvenir à les piéger.



Chapitre 2

Réactions chimiques

L’équation-bilan permet de faire apparâıtre trois grands types de réactions.
– les réactions de substitution

CH3Br + HO− → CH3OH + Br−

l’atome de brome est substitué par le groupe hydroxyle
– les réactions d’addition, qui nécessite la présence d’un substrat insaturé (alcène)

H2C = CH2 + Br2 → BrH2C − CH2Br

– les réactions d’élimination, de bilan inverse de celui de l’addition

H3C − CH2Br → H2C = CH2 + HBr

2.1 Mécanisme de réaction

Lors de la description d’un mécanisme, l’attaque d’un site électrophile par un réactif nucléophile
est indiquée par une flèche partant du doublet d’électrons réagissant et allant vers le site
électrophile.
Prenons l’exemple de l’attaque du bromométhane par un ion hydroxyde.

En effet, l’atome de carbone présente un déficit électronique ; la flèche part donc du doublet
libre de l’atome d’oxygène et se dirige vers le site électrophile. La seconde flèche indique que
les deux électrons qui assurent la liaison carbone-brome vont se localiser sur l’atome de brome.

9
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Celui-ci est éliminé sous forme d’ion bromure.

Dans la description des mécanismes, on est amené à distinguer des réactions ioniques et des
réactions radicalaires.
Pour les réactions ioniques, la réaction décrite est qualifiée par la nature du réactif et non du
substrat. Ainsi, la réaction du paragraphe précédent, attaque d’un composé halogéné par un
ion hydroxyde, est appelée substitution nucléophile (SN)

Mais l’attaque d’un alcène par un ion H+ est appelée addition électrophile (AE)

Dans ce cas en effet, une lacune apparâıt sur l’un des deux atomes de carbone : on obtient
un carbocation.

2.2 Régiosélectivité - Stéréospécificité - Régiosélectivité

2.2.1 Stéréosélectivité

La notion de stéréosélectivité apparâıt lorsqu’un substrat organique unique A réagit en
donnant deux produits stéréoisomères B1 et B2.
Une réaction est stéréosélective si elle conduit majoritairement ou exclusiveent à l’un des deux
stéréoisomères.
Une réaction, en général, est plus ou moins stéréosélective ; elle peut l’être à 100 % si elle
ne forme qu’un produit. Par exemple, l’addition de dihydrogène sur un alcyne peut, à priori,
conduire aux alcènes Z et E, mais la réaction est généralement stéréosélective puisqu’elle mène
préférentiellement au dérivé Z.



S. Bourdreux - Chimie organique 11

2.2.2 Stéréospécificité

La notion de stéréospécificité intervient lorsqu’un substrat existant sous deux formes stéréoisomères
A1 et A2 conduit, après réaction, à deux produits également stéréoisomères entre eux, B1 et
B2.
Une réaction est stéréospécifique si chacun des stéréoisomères de départ réagit en donnant un
seul stéréoisomère B1 ou B2. Ainsi, toute réaction stéréospécifique est nécessairement stéréosélective,
mais l’inverse n’est pas vrai.
A titre d’exemple, les réactions de substitution nucléophiles limites d’ordre 2 (SN2) sont
stéréospécifiques car un isomère de configuration R conduit à un isomère de configuration
S.

2.2.3 Régiosélectivité

Une réaction est régiosélective si elle affecte majoritairement une position donnée du substrat
parmi plusieurs positions possibles.

A → B1 (majoritaire/exclusif) + B2 (isomere de constitution)

Par exemple, l’addition de HBr sur un alcène non symétrique peut conduire à deux produits
différents, isomères de position,

R− CH = CH2 + HBr → R− CHBr − CH3 + R− CH2 − CH2Br

On dit qu’un réaction est plus ou moins régiosélective. Elle peut être régiosélective à 100 % si
la discrimination est complète 1.

1Remarquons que les biochimistes ont tendance à englober dans le terme de spécificité toutes les notions de
sélectivité et de spécificité.



Chapitre 3

Thermodynamique et cinétique des
réactions

Les caractéristiques électroniques des réactifs et des substrats ne suffisent pas pour déterminer
si une réaction est possible. Il est par ailleurs nécessaire que le rendement soit satisfaisant et que
la vitesse soit suffisamment élevée. L’importance des aspects thermodynamique et cinétique est
illustrée par les trois réactions suivantes.

H2C = CH2 + H −Br → H3C − CH2Br (1)

H3C − CO − CH3 + H −Br → H3C − CBr(OH)− CH3 (2)

H2 +
1

2
O2 → H2O (3)

Le rendement de la réaction (1) est élevé, alors que celui de la réaction (2) est nul ; ceci est dû
à une différence d’enthalpie libre de réaction.
En ce qui concerne la réaction (3), elle est quantitative mais on observe qu’en absence de tout
déclencheur (flamme, étincelle ou catalyseur) le mélange dihydrogène/dioxygène n’évolue pas
(vitesse nulle).

3.1 Relations fondamentales de thermodynamique chi-

mique

Pour toute réaction chimique, par exemple

aA + bB → cC + dD

on associe une enthalpie libre standard

∆rG
o = ∆rH

o(T )− T.∆rS
o(T )

où les grandeurs d’enthalpie et d’entropie sont calculées à l’aide de valeurs tabulées le plus
souvent.
L’état d’équilibre de la réaction est caractérisé par la constante d’équilibre

Ko =
[C]c[D]d

[A]a[B]b

12
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reliée à l’enthalpie libre standard par la relation

∆rG
o(T ) = −RT ln Ko

Si une réaction chimique n’a pas une constante d’équilibre favorable (Ko � 1 voir K � 10−3),
il est possible de déplacer l’équilibre en utilisant un réactif en excès ou en éliminant l’un des
produits formés.

3.2 La cinétique des réactions élémentaires

Une réaction ou étape élémentaire est le résultat de la collision entre les molécules des
espèces réagissantes. La molécularité est le nombre d’entités (molécules, atomes ou ions) qui
interviennent dans un acte élémentaire.
Dans une étape élémentaire, il ne peut se produit que des processus simples, tels que

– création ou rupture de liaison
– création d’un liaison après rupture d’une autre liaison
– création et rupture concomitantes de deux liaisons

Les réactions élémentaires suivent la règle de Van’t Hoff établie à partir de mesures de vitesses
de réaction : chaque ordre partiel est égal au coefficient stoechiométrique du réactif correspon-
dant. L’ordre global est égale à la molécularité, elle-même égale à la somme des coefficients
stoechiométriques des réactifs.
Par exemple, pour les réactions suivantes,

A → B (1)

A + BC → AB + C (2)

les vitesses de transformation s’écrivent

v1 = +
d[B]

dt
= k1[A]

v2 = +
d[AB]

dt
= k2 [A] [BC]

La première réaction est monomoléculaire et d’ordre 1 alors que la seconde est bimoléculaire
et d’ordre 2. Arrhénius a montré que la constante de vitesse k est liée à la température par la
relation

d ln k

dT
=

Ea

RT 2

où Ea est l’énergie d’activation exprimée en J.mol−1.
Il s’agit de l’énergie minimale à fournir aux réactifs pour que la réaction chimique s’ef-

fectue (c’est une barrière d’énergie). Au niveau moléculaire, l’énergie d’activation est l’énergie
nécessaire pour que les molécules de réactifs puissent ”s’interpénétrer” et ainsi réagir entre elles.

3.3 Contrôle thermodynamique ou cinétique

En conclusion, les conditions réactionnelles optimales, compte-tenu des deux aspects ther-
modynamique et cinétique, sont
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– une réaction fortement exothermique, ce qui conduit à une constante d’équilibre Ko élevée
– une faible énergie d’activation Ea, ce qui conduit à une constante de vitesse élevée

Lorsque deux réactions compétitives (ou parallèles) se produisent en même temps, obtient-on
principalement le produit qui se forme le plus vite ou celui qui est thermodynamiquement le
plus stable ?
Considérons le système suivant

Ak−1 �k1 B

Ak−2 �k2 C

3.3.1 Equilibre atteint : contrôle thermodynamique

Lorsque les équilibres peuvent être atteints (durée de l’expérience suffisante compte tenu de
la valeur des vitesses), on peut alors schématiser le système par

A � B avec Ko
1 = [B]eq

[A]eq
= k1

k−1

A � C avec Ko
2 = [C]eq

[B]eq
= k2

k−2

Le rapport des quantités des produits C et B est donné par

[C]

[B]
=

[C]eq
[B]eq

= Ko = exp−
(

∆Go
2 −∆Go

1

RT

)
ce qui fait que la réaction est sous contrôle thermodynamique.
La situation relative des niveaux d’énergie des produits permet de savoir lequel est le plus
abondant : c’est le produit le plus stable qui est le plus abondant. Notons que pour prévoir le
résultat, il n’est pas utile de connâıtre les niveaux d’énergie de cet état de transition.

3.3.2 Equilibre chimique non atteint : contrôle cinétique

Dans certains cas, les deux réaction inverses

B → A

C → A
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ne sont pas possibles ou ont des vitesses très faibles (k−1, k−2 � k1, k2). On peut simplifier le
système en

A � B avec d[B]
dt

= k1.[A]

A � C avec d[C]
dt

= k2.[A]

On en déduit
d[C]

d[B]
=

k2

k1

Dans ce cas, on obtient principalement le produit qui se forme le plus rapidement.

Le rapport des quantités des produits formés à partir de A est donné par

[C]

[B]
=

k2

k1

= exp−
(

Ea,2 − Ea,1

RT

)
d’où un contrôle cinétique de la réaction.
Le rapport précédent dépend du rapport des constantes de vitesse, ie. de la différence des
énergies d’activation. Il n’est pas utile de connâıtre les niveaux d’énergie des produits formés.
Il faut noter que, lorsque la température augmente, les constantes de vitesse augmentent et la
période au cours de laquelle on pouvait négliger les réactions inverses n’existe presque plus :
seul le contrôle thermodynamique peut alors être observé.

• A basse température, une réaction peut être contrôlée cinétiquement
• A température élevée, les réactions sont contrôlées thermodynamiquement

L’existence de ces deux types de contrôle ne signifie pas qu’il y a toujours opposition ntre leurs
deux types de produits.
Il existe de nombreux exemple où, lorsque deux réactions parallèles sont possibles, le produit
thermodynamiquement favorisé (le plus stable) est aussi celui qui se forme le plus vite. Il n’y a
alors évidemment aucune ambigüıté, ce produit se forme quelle que soit la température.

3.3.3 Un exemple ?

L’addition du chlorure d’hydrogène sur le propène à 300oC conduit à deux produits différents :
le 1-chloropropane et le 2-chloropropane, dans un rapport respectif de 1 pour 1000 au début de
l’expérience.
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Si l’on maintient ce mélange à 300oC, pendant un temps suffisamment long, la valeur du rapport
change et se stabilise à environ 3 ; il y a apparition d’un équilibre de constante

Ko =
[2− chloropropane]

[1− chloropropane]
' 3

Ainsi, la réaction d’addition réalisée à 300oC est d’abord sous contrôle cinétique, le 2-chloropropane
se formant le plus vite, puis la composition du mélange évolue pour conduire au rapport ther-
modynamique.

3.4 Postulat de Hammond

3.4.1 Enoncé du postulat

La structure d’un état de transition (ou complexe activé) est très difficile à déterminer.
Pourtant, il est souhaitable d’en avoir une idée pour pouvoir comprendre le mécanisme. Ham-
mond a émis un postulat que l’on peut énoncer de la manière suivante.
Dans réaction élémentaire, du type A + B → C + D, deux cas sont possibles.
• la réaction est exothermique : la structure de l’état de transition T 6= et son énergie est

alors voisine de celle des produits de départ A et B ; tout ce qui modifie l’énergie de A et
B va modifier celle de T 6=

– la réaction est endothermique : la structure de l’état de transition T 6= et son énergie est
voisine de celle des produits C et D ; tout ce qui modifie l’énergie de C et D va modifier
celle de T 6=.

Notons enfin que dans un processus endothermique, ”C + D” représente le plus souvent un
état intermédiaire instable qui évolue ensuite vers un état final plus stable.

3.4.2 Application

Ce postulat trouve sa principale application dans les réactions cinétiquement contrôlées
conduisant à un état intermédiaire endothermique.
Les états intermédiaires ainsi formés sont instables et évoluent obligatoirement vers des com-
posés plus stables. Le postulat de Hammond est utile quand il y a plusieurs intermédiaires
réactionnels possibles, car il permet, à partir de la stabilité des différents états intermédiaires,
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de comparer leur vitesse de formation, qui est souvent l’étape limitante du mécanisme.

A titre d’exemple, prenons la réaction suivante.

L’intermédiaire le moins stable est (A). Selon le postulat de Hammond, l’énergie d’activation
conduisant à (A) est plus faible que celle qui mène à (B). On en déduit que la vitesse de
formation de (A) est plus élevée que celle de (B), et la réaction d’addition de H+ qui est sous
contrôle cinétique conduira préférentiellement au 2-bromopropane (voie a).



Chapitre 4

Solvants

En chimie organique, il n’existe pas de solvant universel, et un bon solvant doit répondre à
de nombreuses exigeances.

4.1 Quelques solvants

1. Le solvant doit solubiliser à la fois le réactif qui est souvent un composé ionique (NaOH,
KCN, ...) et le substrat qui est une molécule organique1. D’une manière générale, la
solubilité d’un soluté dans un solvant est bonne lorsqu’il y a analogie fonctionnelle entre
solvant et soluté :
– les composés à groupements −OH, −NH−, −COOH sont solubles dans les solvants

présentant eux-mêmes ces groupements, comme l’eau, les alcools et les acides, mais
sont insolubles dans les hydrocarbures

– les composés dépourvus des groupements −OH, −NH− et −COOH sont solubles dans
les alcanes et les éthers, mais peu colubles dans les solvants protiques

Quelques solvants sont ”polyvalents” comme la propanone, le dyméthylformamide (DMF)
et le diméthylsulfoxyde (DMSO).

2. La température d’ébullition du solvant ne doit pas être trop élevée afin d’en permettre
une élimination aisée en fin de réaction.

3. Le solvant ne doit réagir ni avec le réactif ni avec le substrat. Ceci entrâıne de nombreuses
incompatibilités. A titre d’exemple, les solvants protiques (eau, alcools ...) décomposent
les réactifs organomagnésiens et sont donc inutilisables pour les réactions de Grignard.

4. Le solvant peut également ralentir ou accélérer une réaction en raison de phénomènes de
solvatation (associations solvant-soluté).

4.2 Solvatation des anions et des cations

4.2.1 Solvatation des anions

Considérons une molécule de solvant qui possède une liaison H−Y très polarisée. Ce dipôle
s’associe avec l’anion B− par une liaison chimique appelée liaison hydrogène selon le schéma
suivant

1Cette double exigence nécessite souvent l’utilisation d’un mélange : eau/éthanol, eau/acétone ...
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Cette liaison n’est possible que si le solvant est protique et polaire. C’est par exemple le cas
des solvants hydroxylés tels que l’eau ou les alcools.

4.2.2 Solvatation des cations

Si la molécule de solvant possède des atomes porteurs de doublets d’électrons non liants,
ces doublets peuvent interagir avec un cation selon le schéma

C’est par exemple le cas de l’atome d’oxygène dans l’eau ou dans les alcools...

4.3 Les trois grands types de solvants

4.3.1 Les solvants apolaires aprotiques

Ils sont chimiquement inertes. Les plus courants sont les hydrocarbures liquides : pentane,
hexane, toluène, ...

4.3.2 Les solvants protiques

Ils sont en général polaires et présentent un caractère acide au sens de Brönsted, c’est-à-dire
qu’ils peuvent libérer un proton H+. Ils sont susceptibles de donner des liaisons hydrogène, donc
solvatent bien les anions.
Les plus courants sont

– les solvants hydroxylés : l’eau, les alcools
– les acides organiques : méthanöıque, acétique

Ces solvants sont électrophiles par la présence du proton (acide) : ils sont donc incompatibles
avec des réactifs très nucléophiles ou des bases très fortes comme R−Mg −X ou R− Li.
Ces solvants sont également nucléophiles à cause de l’oxygène : ils sont donc incompatibles avec
des composés très électrophiles comme AlCl3 ou les chlorures et anhydrides d’acides.

4.3.3 Les solvants aprotiques polaires

Ils sont donneurs de doublets d’électrons par leur(s) doublet(s) d’électrons non liants, ce
sont des solvants basiques au sens de Lewis.
Ne possédant pas d’atome d’hydrogène mobile, ils ne sont pas acides et ils ne peuvent pas
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former de liaisons hydrogène avec les anions ; en revanche, ils solvatent bien les cations.
Il existe de très nombreux solvants aprotiques polaires :

– les éthers acycliques, comme l’éthoxyéthane ou éther éthylique (éther !) C2H5−O−C2H5,
ou cycliques comme l’oxolane ou tétrahydrofurane (THF)

– les cétones, telles que la propanone (également appelée acétone), la butanone
– les amides, comme le diméthylformamide (DMF) de formule HCON(CH3)2

– les sulfoxydes comme le diméthylsulfoxyde (DMSO) de formule (CH3)2S = O

4.3.4 Influence de la nature du solvant sur la réactivité

Dans un solvant protique polaire, les anions sont très solvatés par liaison hydrogène. Ils le
sont d’autant plus que leur rayon est faible. Dans l’eau par exemple, la solvatation diminue
dans le sens

F− > Cl− > Br− > I−

Il en résulte que les ions fluorure sont peu réactifs dans un solvant tel que l’eau.
Dans un solvant aprotique polaire, la situation est renversée, ce sont les cations qui sont forte-
ment solvatés. Par exemple, dans le DMSO, le rayon de l’ion Na+ solvaté, beaucoup plus grand
que celui de Na+ seul, est voisin de celui de (CH3CH2CH2)4N

+.
En revanche, dans un tel solvant, la solvatation des anions - montrée par des mesures de conduc-
tivité - est très faible : les anions sont quasiment ”nus” donc très réactifs. A titre d’exemple,
le cyanure de potassium voit sa réactivité exaltée dans le DMSO car l’ion potassium fortement
solvaté se détache de l’ion cyanure qui devient plus nucléophile.

Outre les phénomènes de solvatation, le solvant intervient également dans l’ionisation des
molécules. Les solvants polaires (protiques ou aprotiques) favorisent la formation de paires
d’ions, mais la dissociation ultérieure de ces paires d’ions est liée à la constante diélectrique :
elle est d’autant plus importante que la permittivité relative εr est élevée : c’est ce qui apparâıt
dans le schéma suivant.
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On petu retenir que
– si εr < 15 la paire d’ion n’est pas dissociée : c’est le cas de l’éther, du dichlorométhane,

du THF
– si εr > 40 il n’y a plus de paires d’ions mais des ions séparés et solvatés

4.3.5 Caractéristiques de quelques solvants

solvant formule ébullition (oC) µ (D) εr protique doublets disponibles
cyclohexane C6H12 81 0 2

toluène C6H5CH3 114 0,3 2,3
éther (C2H5)2O 34,5 1,1 4 x
THF C4H4O 66 1,8 7,6 x

dichlorométhane CH2Cl2 40 1 9
acétone (CH3)2CO 56 2,8 20,5 x
DMF OCHN(CH3)2 153 3,8 37 x

DMSO OS(CH3)2 189 4,3 49 x
eau H2O 100 1,8 78,5 x x

éthanol C2H5OH 78 1,1 24 x x
acide acétique CH3COOH 118 1,7 9 x x



Chapitre 5

Polarisation des liaisons

Les alcanes sont pratiquement inertes vis-à-vis des réactions ioniques. Ceci est dû au fait
que le carbone et l’hydrogène ont une électronégativité assez proche : la liaison C−H est donc
faiblement polarisée.
L’introduction d’un hétéroatome - autre que C et H - va par exemple perturber l’uniformité
électronique de la molécule et faire apparâıtre

– soit des sites riches en électrons et potentiellement nucléophiles
– soit des sites pauvres en électrons, potentiellement électrophiles

5.1 Effet inductif

5.1.1 Généralités

Dans une liaison covalente, le doublet est partagé de manière identique lorsque les deux
atomes liés sont identiques (H2, Cl2...).
C’est ce qui se passe encore dans une liaison C −H, puisque χ(C) = 2, 55 et χ(H) = 2, 201.
En remplaçant l’hydrogène par un atome d’électronégativité très différente, le doublet de liaison
se déplace vers l’atome le plus électronégatif. Pour mémoire2 :

colonne I(1) II(2) III(3) IV(4) V(15) VI(16) VII(17)
exemple Li Mg B C N O Cl

électronégativité 1 1,2 2 2,5 3 3,5 3,2
composé CH3Li (CH3)2Mg (CH3)3B CH3CH3 (CH3)3N (CH3)2O CH3Cl

Les éléments des trois premières colonnes sont moins électronégatifs que el carbone, les trois
des dernières colonnes le sont plus. Ainsi, dans les premiers composés, le doublet est déplacé
vers le carbone, ce que l’on symbolise de deux manières, par une flèche ou une charge δ (frac-
tionnaire, comprise entre 0 et 1).

1Selon l’échelle de Pauling.
2C’est le fluor qui a la plus grande électronégativité (χ = 4) ; cet élément est cependant très peu utilisé en

chimie organique, surtout en comparaison du chlore...
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Remarquons que dans les autres composés, le sens de la flèche, c’est-à-dire la polarisation,
est inversée :

La perturbation apportée par un hétéroélément n’est pas limitée au premier carbone ; elle
se transmet de proche en proche. Dans un dérivé chloré, par exemple, le carbone 1, appauvri en
électrons, va compense ce déficit en attirant les électrons du carbone 2 voisin. Cette transmission
de la polarisation à travers les liaisons σ est appelée effet inductif.
Cet effet s’exerce également à travers les liaisons C−H. L’existence de cette polarisation confère
une certaine mobilité aux atomes d’hydrogène situés sur les carbones 1 et 2. Ceci explique qu’un
dérivé halogéné puisse, sous l’action des ions hydroxyde, conduire à une réaction de substitution
(a) par attaque du carbone ou d’élimination (b) par attaque de l’hydrogène.

L’effet inductif s’atténue rapidement le long d’une châıne carbonée, sauf s’il est relayé par
une double liaison ou des doubles liaisons conjuguées.

5.1.2 Classement des effets inductifs

Il est donné par l’électronégativité de X moyennant une convention : la liaison C −H des
alcanes (composés apolaires) est prise comme référence et on attribue un effet relatif à un
groupement qui remplace l’atome H de cette liaison.
On distingue
• les atomes ou groupes d’atomes X plus électronégatifs que H, dits attracteurs (effet -I)
• les atomes ou groupes d’atomes X moins électronégatifs que H, dits donneurs (effet +I)
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Le tableau suivant rassemble les principaux groupes responsables d’effets inductifs.

groupes donneurs groupes attracteurs
−O− −+NR3

R3C−, R2CH−, RCH2− −NO2

Na−, Li−, Mg −F, −Cl, −Br, −I
−Or, −NR2

−CN, −COR, −COOH, COOR
−C ≡ CR, −CH = CR1R2, −Ph(para)

Le caractère électrodonneur des alkyles se manifeste vis à vis des carbones sp2 ou sp, car
l’électronégativité de ces derniers est plus forte3.
Les groupes OH, OR, NH2, NR2, ont, bien que l’électronégativité de N et de O soit forte, un
effet inductif -I peut marqué. Ceci est dû au fait que l’effet électroattracteur est toujours réparti
sur plusieurs atomes, ce qui n’est pas le cas pour les halogènes par exemple.
A la polarisation permanente, due aux effets inductifs, il est nécessaire d’ajouter la polarisation
induite par un réactif. Cette dernière est liée à la polarisabilité de la liaison, c’est-à-dire à la
mobilité des électrons de liaison.
Dans les dérivés fluorés, la polarisation est forte mais la polarisabilité est très faible, alors que
dans les dérivés iodés la polarisation est faible mais la polarisabilité forte : les dérivés iodés
sont donc plus réactifs que les dérivés fluorés.

5.2 Effet mésomère (résonance)

Dans l’effet inductif, la polarisation est due à la transmission d’effets électroniques à travers
la liaison σ.
Il existe également des effets électroniques, appelés effets mésomères, ou effets de résonance,
qui se manifestent seulement lorsque l’hétéroélément participe à une conjugaison de type n −
σ − π ou π − σ −p i.
Les structures résonantes (mésomères) sont étudiées en annexe ; les effets de résonance en
découlent directement. Pour que ces effets soient importants, il faut que les formes résonantes
envisagées aient une forte contribution à la description de l’état réel.
La délocalisation électronique concerne les électrons π des liaisons multiples et les électrons de
doublets non liants ; elle apparâıt lorsqu’une liaison multiple est conjuguée

– avec un doublet non-liant
– avec une autre liaison multiple
– avec une lacune électronique

5.2.1 Conjugaison n− σ − π : effet +M

Lorsqu’un hétéroatome tel que N, O ou X est lié à une double liaison, il existe une forme
résonante polaire, dans laquelle l’hétéroatome se comporte, vis-à-vis de la double liaison, comme
un donneur d’électrons

On remarquera, dans ce schéma, qu’il n’est pas possible d’inverser le sens des flèches, car
l’oxygène se trouverait alors entouré de dix électrons.

3χ augmente avec le caractère s de l’orbitale hybride : χ(sp3) = 2, 5 ; χ(sp2) = 2, 8 ; χ(sp) = 3, 1.
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Cet effet mésomère donneur dépend de l’électronégativité de l’hétéroélément, il diminue lorsque
l’électronégativité de celui-ci augmente : il est donc beaucoup plus marqué pour l’azote que pour
un halogène.

Lors de l’étude de l’effet inductif, on a montré que les même hétéroéléments étaient électroattracteurs
(effet -I) : on peur se demander quel est, dans les systèmes conjugués, le bilan de ces deux effets
opposés !
Dans les dérivés azotés ou hydrogénés, l’effet donneur l’emporte. Ceci se traduit par le fait
qu’une double liaison porteuse d’une atome d’oxygène ou d’azote est plus riche en électrons
- plus nucléophile - qu’un alcène non substitué, et la même observation est valable pour les
arènes.
Dans le cas des dérivés halogénés, l’effet électroattracteur (-I) l’emporte : on constate en effet
que les alcènes ou les arènes porteurs d’un halogène sont plus pauvres en électrons que les
dérivés non substitués.
Les effets de résonance se manifestent également lorsque la liaison π est celle d’un carbonyle.

L’effet donneur est confirmé par le fait que le groupe carbonyle d’un ester est moins
électrophile que le groupe carbonyle d’un aldéhyde ou d’une cétone. La même observation
est valable pour les amides.

5.2.2 Conjugaison π − σ − π : effet -M

Lorsqu’un groupe carbonyle est lié à une double liaison, il est possible d’écrire une structure
résonante dans laquelle le carbone éthylénique est polarisé positivement.
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On remarque que le carbone concerné n’est pas situé en α mais en β du groupe carbonyle.
Le même phénomène se produit avec les groupes COOR, CN , NO2 ...
Dans le cas du nitrobenzène, l’effet -M du groupe nitro conduit à des formes résonantes dans
lesquelles le cycle est polarisé positivement.

En l’absence de conjugaison, ces groupements n’interviennent que par les effets -I



Chapitre 6

Intermédiaires réactionnels

6.1 Carbocations

Un carbocation est plan (sa géométrie découle de la formulation AX3 en théorie VSEPR),
l’atome de carbone portant la charge positive possède une lacune électronique.

Pour les carbocation porteurs de groupes alkyles, on observe une stabilité qui s’accrôıt avec
l’accumulation de ces groupements (effet électrodonneur +I) : les carbocations tertiaires sont
plus stables que les secondaires et ainsi de suite.
Les carbocations peuvent être fortement stabilisés par résonance : c’est le cas des cations allyle
et benzyle.

6.1.1 Carbanions

Un carbanion est pyramidal (formulation VSEPR : AX3E), l’atome de carbone porteur de
la charge négative possède une doublet d’électrons non liants.

27
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Tout effet électronique qui tend à diminuer la charge stabilise un carbanion : on peut citer
l’anion énolate, dont la charge négative est répartie sur trois atomes par mésomérie.

6.1.2 Radicaux libres

Ils résultent de la rupture homolytique d’une liaison par chauffage (craquage), irradiation
ou par action d’un initiateur de radicaux libres. Comme les carbocations, ils sont en général
plans.
La stabilité relative des carboradicaux est analogue à celle des carbocations : les tertiaires sont
les plus stables ; l’effet mésomère permet d’expliquer la bonne stabilité d’un radical tel que le
benzyle C6H5 −H2C

•.

Toutes ces formes limites sont équivalentes et ont des contributions identiques à la descrip-
tion de la réalité du carboradical (la simple flèche correspondant à un transfert monoélectronique).

En raison de l’instabilité de ces intermédiaires, on peut dire
– que les carbocations sont des entités électrophiles (acides de Lewis cinétiquement réactifs)
– que les carbanions sont des entités nucléophiles (bases de Lewis cinétiquement réactives)
– que les carboradicaux se transforment en créant un autre radical ou une molécule neutre



Chapitre 7

Annexe : Les liaisons délocalisées

Dans certains cas, les représentations de Lewis conduisent à des contradictions avec les
propriétés moléculaires : c’est le cas, par exemple, de la longueur identique (expérimentalement)
de liaisons que la théorie de Lewis prévoit différentes.
On s’aperçoit en fait que l’on peut écrire plusieurs structures de Lewis différentes pour la même
molécule : il s’agit de structures résonantes.

7.1 Définition et exemple

On appelle structures résonantes des structures ayant des répartitions d’électrons différentes.
L’écriture des structures résonantes fait intervenir la conjugaison. Des liaisons multiples, des
doublets non liants ou des cases quantiques vides sont conjugués lorsqu’ils sont séparés par une
liaison simple.
a formule réelle de la molécule correspond à une moyenne pondérée des différentes structures
résonantes : c’est un hybride de résonance.

Raisonnons sur l’exemple de l’ion méthanoate HCO−
2 .

Dans cet ion, la double liaison se situe nécessairement entre l’atome de carbone et d’oxygène,
on peut écrire la formule de Lewis

Selon cette représentation, les deux liaisons C-O sont différentes. En réalité, les deux liaisons
sont équivalentes (observations spectroscopiques à l’appui) et les deux atomes d’oxygène jouent
le même rôle dans la molécule. Pour sortir de cette apparente contradiction, on peut remarquer
qu’il est possible d’écrire une seconde formule de Lewis,

29
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La molécule ne peut pas être décrite simplement par une seule formule de Lewis, chacune
de ces deux formules ne représente pas correctement la véritable molécule et n’a pas de réalité
chimique. On dit qu’il y a résonance entre les deux structures que l’on appelle formes limites
ou mésomères.
Le symbole d’écriture de la double flèche simple est conventionnellement caractéristique et
réservé à la résonance entre deux mésomères. Elle ne signifie pas ”équilibre” puisque ces struc-
tures n’ont pas d’existence propre.
Si les structures résonantes diffèrent par la distribution de leurs électrons, l’ordre d’enchâınement
des atomes reste le même. La construction de ces différentes structures doit s’effectuer en mo-
difiant uniquement la structure électronique, et des flèches indiquent les paires d’électrons à
déplacer pour passer d’une forme à l’autre.
Dans le cas de l’ion méthanoate, deux paires d’électrons sont délocalisées sur le groupement
carboxyle. On peut représenter cet ion par un hybride de résonance dans lequel le poids
statistique des deux structures est de 50 % ; les électrons délocalisés y sont représentés en poin-
tillés et on indique le plus souvent la charge globale (forme 1) plutôt que les charges formelles
moyennes, même si cette dernière a l’avantage de bien montrer l’étendue de la délocalisation
des électrons de la molécule.

7.2 Ecriture des structures mésomères non équivalentes

Si les structures résonantes n’ont pas de réalité physique, elles contribuent à décrire la réalité
par la résultant de toutes les formules limites auxquelles on peut affecter des pourcentages de
réalité.

1. Toutes les structures doivent avoir le même nombre d’électrons et dans tous les cas,
les déplacements d’électrons doivent respecter le nombre maximum de huit électrons de
valence pour les atomes de la seconde période.
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2. Les formes limites qui contribuent le mieux à la représentation des molécules sont celles
qui impliquent le maximum de liaisons (ou le maximum d’octets).
A nombre de liaisons données, pour une molécule neutre, les formes limites non chargées
sont les plus importantes. C’est le cas de l’éthylène et de la structure résonante (I) de
l’éthanoate de méthyle.

3. Dans le cas des ions, les meilleures formes résonantes sont celles où la localisation de la
charge respecte les électronégativités relatives des atomes. Dans les trois formes résonantes
de la propanone, seules les formes (II) et (III) rendent compte correctement des propriétés
de la molécule

4. Les molécules et les ions sont stabilisés lorsqu’il existe plusieurs formes limites équivalentes.
C’est le cas du benzène, des hétérocycles aromatiques, des ions carboxylates (R−COO−)
...

7.3 Energie de résonance

Il s’agit de la différence entre l’énergie de la molécule calculée à partir de la formule de
Lewis usuelle, c’est-à-dire sans délocalisation des électrons, et l’énergie de la molécule réelle.
L’énergie de résonance est toujours positive, car l’énergie de la molécule réelle est inférieure à
la celle de la molécule théorique de Lewis.
L’existence d’une énergie de résonance se traduit par la différence entre els enthalpies de réaction
calculées à partir des valeurs des énergies de liaison et les enthalpies réellement mesurées.

Prenons le cas du buta-1,3-diène.
Les enthalpies d’hydrogénation - déterminées expérimentalement - du but-1-ène et du penta-
1,4-diène sont respectivement de

H2C = CH − C2H5 + H2 → C4H10 ∆rH
o
1 = −127 kJ.mol−1

H2C = CH − CH2 − CH = CH2 + 2 H2 → C5H12 ∆rH
o
2 = −253 kJ.mol−1
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Ces valeurs montrent que l’hydrogénation de deux doubles liaisons isolées dégage deux fois
plus d’énergie que l’hydrogénation d’une double liaison. L’hydrogénation du buta-1,3-diène
devrait dégager environ 2× 127 = 254 kJ.mol−1 ; en réalité, expérimentalement, on obtient

buta-1,3-diène +2 H2 → C4H10 ∆rH
o
3 = −239 kJ.mol−1

Tout se passe comme si le buta-1,3-diène (réel) était plus stable que la molécule représentée
par la formule de Lewis H2C = CH − CH = CH2.
La différence d’énergie entre ces deux molécules s’appelle l’énergie de résonance et vaut ici
Er = 15 kJ.mol−1.

La structure électronique du benzène a longtemps été une énigme pour les chimistes, aucune
représentation ne permettant à expliquer ses propriétés. Parmi toutes les formules proposées,
la plus satisfaisante est celle de Kékulé, qui comporte une alternance de liaisons simples et de
liaisons doubles.
Cette représentation, toujours utilisée, n’explique pas le fait que les six liaisons carbone-carbone
aient la même longueur (0,14 nm) ; elle est par ailleurs en désaccord avec la plupart des pro-
priétés chimiques.
Si l’on fait intervenir une seconde forme de Kékulé, symétrique et équivalente à la première, on
a six électrons délocalisés sur l’ensemble du cycle, ce que l’on représente conventionnellement
souvent par un cercle ; les six liaisons carbone-carbone sont alors équivalentes
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La stabilisation due à la résonance est plus grande quand il y a plusieurs structures équivalentes
de ”basse énergie”. C’est le cas du benzène, pour lequel Er = 150 kJ.mol−1.
Dans la molécule de benzène, toutes les liaisons C − C ont la même longueur. Cette longueur
est comprise entre la distance dCC dans un alcane et la distance dCC dans un alcène.


