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 2eÉDITIONSTRUCTURES
 NOMENCLATURERÉACTIONS
 STRUCTURESNOMENCLATURE
 RÉACTIONS
 Chimie organique présente l’essentiel des notions traitant de la chimieorganique ainsi qu’une introduction à la biochimie. D’une part, l’approchepédagogique est orientée vers une acquisition des connaissances indivi-dualisée, ce qui permet à l’étudiant d’apprendre à son propre rythme. D’autre part, le contenu est présenté de manière à faciliter le choix duprofesseur en fonction de l’importance donnée à la chimie organiquedans son établissement d’enseignement.
 Six chapitres ont été ajoutés à cette deuxième édition et portent sur les aldéhydes et les cétones, les acidescarboxyliques et les dérivés, les amines, les composéshétérocycliques, les glucides, de même que les acidesaminés et les protéines.
 La matière est présentée de façon que les étudiants s’y retrouvent facilement et que la lecture soit agréable. Le choix judicieux des couleurs, les photographies ainsi queles nombreuses illustrations contribuent à faire de l’ouvrageun excellent outil d’apprentissage. À la fin de chaquechapitre, une synthèse schématique facilite la révision de la matière.
 Au fil des chapitres, des capsules permettent aux étudiantsde mieux comprendre la matière en leur montrant l’impor-tance du rôle que joue la chimie organique dans la sociétéactuelle. On y traite aussi de controverses ou de décou-vertes qui ont eu des répercussions sur le développementde la science.
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AVANT-PROPOS III
 AVANT-PROPOS
 Cette nouvelle édition de Chimie organique a été modifiée en profondeur, d’une part parl’ajout de plusieurs chapitres, de sorte que l’ouvrage englobe désormais l’ensemble desnotions de la chimie organique et présente quelques éléments de biochimie. D’autre part,grâce à l’usage approprié de la couleur, cette édition permet d’introduire des élémentsvisuels qui facilitent l’apprentissage de l’étudiant en orientant son attention sur des frag-ments précis d’une structure chimique ou sur des termes importants. L’essentiel de l’édi-tion précédente, soit l’approche méthodologique, a toutefois été conservé.
 L’ajout d’un certain nombre de chapitres est justifié par la variété des programmes aucégep qui entraîne des écarts considérables dans le nombre d’heures consacrées à la chi-mie organique d’un collège à l’autre. Le contenu du présent ouvrage permet de répondreà cette diversité, le professeur pouvant choisir les chapitres qui l’intéressent ou des partiesprécises de certains autres.
 L’approche demeure encore orientée vers un apprentissage individualisé, ce qui permetà l’étudiant de cheminer à son propre rythme, sans devoir recourir régulièrement au soutiendu professeur. Comme l’ouvrage s’adresse à des étudiants des programmes de sciencesde la nature et des techniques chimiques des cégeps ou à ceux qui sont inscrits à l’univer-sité dans des cours de mise à niveau, l’autonomie dans l’apprentissage demeure indis-pensable. À cet égard, nous croyons qu’il répondra à cette exigence.
 Contenu de l’ouvrageChimie organique comprend seize chapitres qui peuvent être divisés en trois parties. Lapremière, formée de cinq chapitres, expose les notions fondamentales qui touchent lesstructures organiques (les liaisons chimiques et les représentations spatiales, la nomen-clature, l’isomérie et les mécanismes réactionnels).
 La deuxième partie compte neuf chapitres dont le dernier assure la transition avec l’intro-duction à la biochimie. Les principales classes des composés organiques y font l’objetd’une présentation détaillée ; ce sont les hydrocarbures saturés et insaturés, les composésbenzéniques et halogénés, les alcools, les phénols et les éthers, les aldéhydes et les cétones,les acides carboxyliques et leurs dérivés, les amines et les dérivés azotés, et les composéshétérocycliques. L’étude de ces classes de substances permet d’appliquer de façon systéma-tique les notions fondamentales présentées à la première partie, ce qui assure le renfor-cement des apprentissages tout en montrant comment ces notions s’intègrent de façoncohérente à l’ensemble de la chimie organique. Cette approche de réutilisation des con-cepts est aussi mise à profit pour amener progressivement l’étudiant à développer sonesprit de synthèse.
 La dernière partie comporte deux chapitres qui constituent une introduction à la biochimie;ceux-ci traitent des glucides, des acides aminés, des peptides et des lipides.
 Structure des chapitresChaque chapitre est organisé selon un schéma unique visant à assurer à l’étudiant l’ap-prentissage structuré nécessaire au développement maximal de la pensée formelle. Il esten effet primordial que la hiérarchie des notions et des concepts chimiques fasse partiede sa structure mentale, une fois le cours terminé.
 OBJECTIFS ET INTRODUCTION
 Les objectifs sont mis en évidence au début de chaque chapitre afin d’aider l’étudiant àse situer par rapport au contexte d’apprentissage et à avoir à l’esprit les compétences
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IV AVANT-PROPOS
 générales à acquérir. Les principales notions étudiées et les relations qui existent entreelles et, éventuellement, avec celles des chapitres antérieurs, sont exposées dans l’intro-duction.
 EXPOSÉ, TERMES DU GLOSSAIRE, EXEMPLES ET EXERCICES
 Dans chaque chapitre, les notions sont exposées en détail et s’enchaînent les unes auxautres selon une structure cohérente et logique. En outre, plus particulièrement dans lescinq premiers chapitres qui établissent les fondements de l’ouvrage, les notions plusdifficiles à saisir font l’objet d’une démarche particulière explicitée dans des Exemples,faciles à repérer. Tout au long du chapitre, des exercices permettent à l’étudiant de mesu-rer la qualité de son apprentissage et d’évaluer le degré de sa compréhension.
 Les termes qui font l’objet d’une définition sont mis en évidence à leur première occurrencedans le texte et immédiatement définis dans la marge afin d’en faciliter la compréhen-sion. Soulignons que, dans ces définitions, les termes faisant eux-mêmes partie duglossaire (en fin d’ouvrage) sont en caractères gras afin de rendre leur repérage plus facile.
 Nous avons employé la couleur dans quelques formules chimiques et dans des figurespour faire ressortir certains éléments et mieux étayer les explications du texte. Des photo-graphies associent aussi des composés organiques avec leur présence dans notre quotidien.
 UN PEU DE CULTURE… CHIMIQUE
 Dans tous les chapitres, nous avons inséré des capsules chimiques intitulées Un peu deculture… chimique, lesquelles approfondissent des notions ou les rattachent à diversdomaines comme l’environnement, la médecine ou la pharmacie.
 LE CHAPITRE EN UN CLIN D’ŒIL
 Les sections intitulées Le chapitre en un clin d’œil sont des résumés présentés sousforme de schémas ou de tableaux synoptiques. L’étudiant peut ainsi visualiser trèsrapidement l’essentiel des concepts et des notions. La veille d’un examen, nous croyonsque ces schémas de fin de chapitre, à la fois intégrateurs et suffisamment détaillés, seronttrès utiles.
 QUESTIONS ET EXERCICES SUPPLÉMENTAIRES
 Des questions et des exercices supplémentaires terminent chaque chapitre. Les exercicesprésentant un degré de difficulté plus élevé sont marqués d’un astérisque. Certains cha-pitres comprennent aussi des exercices de synthèse organique qui peuvent faire appel àdes notions de plusieurs chapitres.
 SPECTRES INFRAROUGES
 Une autre particularité de l’ouvrage concerne l’insertion de spectres infrarouges dans leschapitres 6 à 13. Compte tenu de l’emploi presque routinier de cette technique dans leslaboratoires, nous croyons que ces spectres permettent de préciser rapidement la naturedes groupes fonctionnels d’une structure organique.
 NOMENCLATURE ORGANIQUE
 Pour nommer les composés organiques, nous avons appliqué de façon systématique lesrecommandations les plus récentes de l’Union internationale de chimie pure et appliquée(UICPA), sans toutefois omettre les noms usuels acceptés. La consultation d’ouvrages récentsde chimie organique ou de journaux scientifiques démontre que ces recommandationsforment un large consensus international. Seuls les scientifiques états-uniens tardentencore, semble-t-il, à appliquer toutes ces recommandations.
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AVANT-PROPOS V
 Également chez l’éditeur
 Chimie organique. Recueil de solutions (ISBN 2-89443-203-8)
 Accessible gratuitement : www.modulogriffon.com/corganique
 Chimie organique. Expériences de laboratoire, 2e édition (ISBN 2-89443-202-X )
 Cette nouvelle édition offre des expériences qui couvrent désormais une gamme plusvaste de réactions et de classes de composés organiques.
 Matériel complémentaire pour l’enseignant
 Un cédérom est offert aux enseignants qui adoptent l’ouvrage. Il comprend toutes lessolutions ainsi que les laboratoires, en format PDF.
 RÉFÉRENCES
 Nomenclature
 Le site Web de la page d’accueil de l’UICPA fournit toute l’information (en anglais) con-cernant les règles de nomenclature :
 http://www.chem.qmw.ac.uk/iupac/
 Pour uniformiser la présentation, nous avons consulté les ouvrages suivants :
 Henri Favre, Les fondements de la nomenclature de la chimie organique, Montréal,Ordre des Chimistes du Québec, 1996, 193 pages.
 Robert Panico et Jean-Claude Richer, Nomenclature UICPA des composés organiques,Paris, Masson, 1994, 211 pages.
 Masses atomiques
 Les valeurs des masses atomiques figurant dans la liste alphabétique des éléments à lafin de l’ouvrage sont tirées du site Web de l’UICPA à l’adresse suivante :
 http://www.chem.qmul.ac.uk/iupac/AtWt/
 Ces valeurs ont été publiées en 1999 et mises à jour en 2001 par la Commission de no-menclature de chimie inorganique de l’Union internationale de chimie pure et appliquée.Elles ont été réduites à quatre chiffres significatifs dans le tableau périodique.
 CONSTANTES PHYSIQUES ET CHIMIQUES
 Les constantes physiques et chimiques telles que les températures de fusion et d’ébullitionet les masses volumiques sont tirées de :
 CRC Handbook of Chemistry and Physics, 79e édition, 1999.
 Les valeurs de solubilité proviennent de :
 Techniques de l’Ingénieur-Constantes physico-chimiques (Précis K2), Paris.
 Les fascicules de cet ouvrage sont périodiquement mis à jour et certains sont désormaissur support électronique.
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Dans les pages qui suivent, vous apprendrez à :
 Représenter des structures chimiques en appliquant le modèle de Lewis et celui de la résonance.
 Représenter des structures chimiques par leur formule développée ou condensée.
 Décrire les liaisons de molécules et en dessiner l’arrangement spatial en appliquant le modèle des orbitales hybrides.
 STRUCTURES ORGANIQUES ILiaisons chimiques 1
 Notre environnement est constitué d’unemultitude de substances organiques formées de molécules dont l’élément clé estle carbone. Dans les composés organiques,celui-ci s’associe le plus souvent avec l’hydrogène (H), l’oxygène (O), l’azote(N), le chlore (Cl), le soufre (S) et le phosphore (P).

Page 18
                        

La chimie organique, la plus importante division de la chimie par le nombre de sub-stances qu’elle comprend, s’est rapidement développée au siècle dernier à partir dethéories scientifiques cohérentes et structurées, fondées sur le modèle atomique. La
 chimie organique se distingue également des autres champs de la chimie par le fait quele carbone constitue l’élément clé de ses composés et que ceux-ci se présentent sous un nom-bre varié de structures.
 Les formules structurales des composés organiques sont établies à partir du modèle ato-mique classique, en mettant en jeu les électrons de valence pour rendre compte de la for-mation des liaisons chimiques. Celles-ci sont formées soit par transfert électronique d’unatome à un autre (liaison ionique), soit par partage électronique entre atomes (liaisoncovalente). La représentation la plus simple d’une formule peut être faite à partir du mo-dèle de Lewis, qui repose sur l’application de la règle du doublet et de l’octet pour déter-miner la répartition des électrons de valence. En raison de la complexité des formulesorganiques, deux systèmes de représentation sont habituellement employés : les formulessemi-développées et les formules stylisées.
 Deux autres théories de la liaison sont utiles en chimie organique pour préciser la naturevéritable des liaisons dans une molécule : la théorie de la résonance et celle de l’hybridationdes orbitales. Dans la résonance, on a recours à plusieurs structures de Lewis pour décrireles liaisons dans une molécule. L’hybridation des orbitales, quant à elle, est fondée sur la mécanique quantique. Selon cette théorie, les atomes mettent en jeu les électronsd’orbitales hybrides dans la formation de liaisons σ (sigma) et d’orbitales atomiques danscelle de liaisons π (pi). Associée au modèle de Lewis, cette théorie permet en outre de prévoirl’arrangement spatial des molécules.
 Dans ce premier chapitre sont contenus les éléments essentiels à la description des liaisonsdans les structures organiques. Plusieurs notions des cours antérieurs de chimie sont égale-ment présentées. Il faudra les revoir si certaines d’entre elles ne sont pas tout à faitmaîtrisées.
 SOMMAIRE
 1.1 Nature des composés organiques . . . . . . . . . . 31.1.1 Historique et définition de la chimie organique . . . . 31.1.2 Caractéristiques des composés organiques. . . . 4
 1.2 Modèle de liaison selon Lewis . . . . . . . . . . . . 61.2.1 Modèle atomique et configuration électronique . . . 61.2.2 Types de liaisons chimiques . . . . . . . . . . 81.2.3 Structures de Lewis . . . 9
 1.3 Formule développée et formule condensée . . . . . 11
 1.4 Résonance . . . . . . . . . 151.4.1 Modèle de la résonance . 151.4.2 Recherche des structures de résonance. . . . . . . . . 171.4.3 Structures de résonance équivalentes . . . . . . . . . 201.4.4 Structures de résonance non équivalentes . . . . . . . 21
 1.5 Modèle des orbitales hybrides . . . . . . . . . . 231.5.1 Théorie des orbitales moléculaires . . . . . . . . . 231.5.2 Théorie de la liaison de valence . . . . . . . . . . 241.5.3 Hybridation des orbitalesatomiques . . . . . . . . . . 25
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1.1 NATURE DES COMPOSÉS ORGANIQUESLa chimie organique a pris naissance autour d’un malentendu qui a mis beaucoup de temps à se dissiper. Aujourd’hui, par contre, elle fait partie d’une branche très structuréede la chimie, appuyée solidement sur la théorie atomique moderne.
 1.1.1 Historique et définition de la chimie organiqueIl faut remonter au XVIIIe siècle pour trouver une première fois l’expression composésorganiques dans la désignation de certaines substances carbonées. Cette expressionprovient en effet de la théorie vitaliste, adoptée par certains scientifiques de l’époque, selonlaquelle seuls des organismes vivants peuvent synthétiser des substances organiques. C’est ainsi qu’est née et que s’est maintenue la distinction entre la chimie organique etla chimie inorganique.
 Toutefois, en 1828, le chimiste allemand FRIEDRICH WÖHLER réussit à préparer unesubstance organique, l’urée (déchet de l’organisme humain contenu dans l’urine et la sueur), en chauffant un mélange de substances inorganiques (cyanate de plomb, eauet ammoniac).
 Pb(OCN)2 + 2 H2O + 2 NH3 2 CO(NH2)2 + Pb(OH)2
 Cyanate de plomb Urée
 D’autres travaux ont confirmé cette expérience, de sorte que la théorie de la force vitaletomba progressivement en désuétude.
 À partir de 1850, le développement de la chimie organique s’accélère. En effet, les chimistesmaîtrisent de mieux en mieux les techniques de la transformation de substances organiquesen d’autres de même nature et, surtout, ils découvrent la grande diversité des produitsorganiques. Aussi, à la même époque, un autre chimiste allemand, AUGUST KEKULÉ VON
 STRADONITZ, propose une théorie très structurée de la matière comportant, entre autreschoses, les éléments suivants :
 – les atomes des molécules organiques forment un nombre fixe de liaisons ;– les atomes de carbone peuvent s’associer indéfiniment entre eux.
 La chimie organique connaît alors un essor considérable qui ne cesse de se poursuivre.Estimé à 150 000 au début du XX
 e siècle, le nombre de composés organiques est actuelle-ment de l’ordre de 7 000 000. Et la chimie organique ne cesse de s’étendre, devenantindispensable à des disciplines connexes, telles la biochimie, la biologie moléculaire, lapharmacie et l’agronomie. En outre, elle assure le développement de nombreux secteurs,notamment la pétrochimie et l’industrie pharmaceutique.
 Malgré les millions de substances que la chimie organique comprend, leur formation nenécessite qu’une dizaine d’éléments, parmi lesquels le carbone représente l’élément clé.C’est pourquoi une première définition de la chimie organique, bien qu’elle soit trèsgénérale, pourrait se lire comme suit : la chimie organique a pour objet l’étude des composés du carbone. Cette définition ne met toutefois pas en évidence la distinctionentre la chimie organique et la chimie inorganique. En effet, certaines substances carbonéesn’appartiennent pas à la chimie organique. C’est le cas notamment des oxydes et du sulfurede carbone, des carbonates, des hydrogénocarbonates, des cyanures et des carbures, com-posés faisant plutôt partie de la chimie inorganique.
 Pour tenir compte des exceptions précédentes et du fait que la très grande majorité des substances organiques contiennent aussi de l’hydrogène, la définition suivante est plus rigoureuse : la chimie organique a pour objet l’étude des hydrocarbures et deleurs dérivés.
 AUGUST KEKULÉ VON STRADONITZ
 (1829–1896), chimiste allemandde l’Université de Bonn, introduisitl’usage de formules développéespour représenter les structures,énonça le premier la tétravalencedu carbone et son aptitude à se lieravec lui-même; il imagina la struc-ture hexagonale du benzène danslaquelle des liaisons simples alternent avec des liaisons multiples.
 1.1 NATURE DES COMPOSÉS ORGANIQUES 3
 FRIEDRICH WÖHLER (1800–1882),chimiste allemand de l’Universitéde Göttingen, réalisa les premièressynthèses organiques, celles de l’urée et de l’acide oxalique,ainsi que la préparation del’acétylène par la décomposition du carbure de calcium par l’eau.
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Après l’hydrogène, l’oxygène est l’élément le plus fréquemment associé au carbone dansles composés organiques. Puis, par ordre décroissant de présence, on y trouve l’azote, leshalogènes (surtout le chlore), le soufre et le phosphore. Des métaux peuvent aussi fairepartie d’une molécule organique. Les composés organométalliques et les sels organiques,ces derniers analogues aux sels minéraux, appartiennent à ce groupe. Ils forment de cefait une catégorie intermédiaire située entre des substances organiques et inorganiques.
 1.1.2 Caractéristiques des composés organiquesQuatre facteurs témoignent de la multitude de substances organiques, naturelles ou syn-thétiques. Ce sont la diversité des liaisons formées par le carbone, la stabilité des chaînescarbonées et hétérocarbonées (chaînes carbonées comportant des atomes autres que le car-bone), la variété des arrangements adoptés par ces chaînes et la nature même des liaisonsengendrées par le carbone.
 A. DIVERSITÉ DES LIAISONSLa position du carbone, au centre de sa période dans le tableau périodique (figure 1.1),favorise la formation d’un nombre maximal de quatre liaisons. Seul l’azote, dans quelquescomposés, peut atteindre ce nombre. Cette particularité a pour effet d’accroître consi-dérablement le nombre de composés lorsque des atomes différents s’associent au carbone.L’exemple du méthane (constituant principal du gaz naturel), dont chaque atomed’hydrogène peut être successivement remplacé par un chlore, illustre la multiplicité descombinaisons du carbone. Le remplacement du chlore par d’autres atomes d’halogène peutproduire un nombre encore plus grand de nouvelles substances, dont voici des exemplesde structure.
 4 CHAPITRE 1 STRUCTURES ORGANIQUES I • L IA ISONS CHIMIQUES
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 Structure : description de la naturedes atomes et des liaisons d’uneespèce chimique.
 Le chloroforme, liquide incolore, a été longtemps employé enchirurgie et en médecine comme anesthésique.
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 Méthane Chlorométhane
 Dichlorométhane Trichlorométhane(dichlorure de méthylène) (chloroforme)
 Tétrachlorométhane Dichlorodifluorométhane(fréon 12)
 FIGURE 1.1
 Position du carbone dans letableau périodique
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Tout en respectant son caractère tétravalent, le carbone peut aussi s’associer avec lui-mêmeet avec d’autres atomes, non seulement par des liaisons simples, mais aussi par desliaisons doubles ou même triples.
 B. STABILITÉ DES CHAÎNES CARBONÉESLe carbone possède une propriété unique : il est capable de s’unir indéfiniment à lui-même pour former des enchaînements stables de longueur variable. De plus, d’autresatomes, tels l’oxygène et l’azote, peuvent s’insérer dans les chaînes carbonées, accrois-sant ainsi le nombre de composés possibles. L’équivalent de ces longues chaînes est plutôtrare dans des composés inorganiques ; de surcroît, il y a peu de diversité. En chimieorganique, les enchaînements carbonés à cinq atomes et plus sont fréquents ; des mil-liers, voire des centaines de milliers d’atomes forment souvent les chaînes de nombreusessubstances organiques ; c’est le cas notamment des protéines, des lipides, de certains glu-cides et des polymères synthétiques.
 C. VARIÉTÉ DES ARRANGEMENTS ATOMIQUESLes chaînes carbonées peuvent aussi adopter un très grand nombre d’arrangements, aug-mentant avec le nombre d’atomes mis en jeu, de sorte que le même nombre d’atomes peutdonner plusieurs structures. Par exemple, quatre atomes de carbone associés par desliaisons simples peuvent former une chaîne continue (ou chaîne droite), ou l’un d’euxpeut se greffer sur une chaîne de trois atomes, engendrant alors une nouvelle structure,appelée chaîne ramifiée.
 De façon analogue, la disposition dans une molécule composée de deux atomes de car-bone et d’un atome d’oxygène peut être C–C–O ou C–O–C. Le nombre de structures pos-sibles devient alors considérable avec l’accroissement de la longueur de la chaîne.
 Enfin, les extrémités de la chaîne d’atomes peuvent se joindre, donnant ainsi naissanceà une structure cyclique, communément appelée cycle. Un ou plusieurs atomes d’oxygène,d’azote ou de soufre en font éventuellement partie, ou encore une chaîne carbonée peuts’y fixer.
 Enfin, si l’on tient compte de la capacité du carbone de former, en plus des liaisons sim-ples, des liens doubles ou triples, on comprend pourquoi le nombre de structures organiquesaugmente de façon régulière.
 1.1 NATURE DES COMPOSÉS ORGANIQUES 5
 La molécule du palmitate de cétylecomporte une trentaine d’atomesde carbone disposés en deuxlongues chaînes. Elle composel’essentiel du blanc de baleine ou spermaceti.
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Orbitale atomique : fonctiond’onde qui décrit le mouvementd’un électron autour du noyau d’unatome; elle représente l’enveloppede la région de l’espace où il existe une grande probabilité (> 99%) de trouver l’électron.
 D. NATURE DES LIAISONSOn note une autre différence entre les substances organiques et inorganiques (ou minérales)en ce qui regarde la nature même des liaisons. En effet, dans les substances inorganiques,les liaisons sont plutôt ioniques ou covalentes fortement polaires ; c’est le cas, entre autressubstances, des sels, des acides et des bases. Par contre, les atomes des molécules organiquessont plutôt associés par des liaisons covalentes non polaires ou faiblement polaires.Ces caractéristiques moléculaires se manifestent par des propriétés particulières à l’échellemacroscopique. En effet, les substances organiques forment généralement des liquides oudes solides moléculaires et se solubilisent peu dans l’eau. Par contre, la présence de groupes polaires, comme les groupes hydroxyle (–OH), amine (–NH2) ou carboxyle(–COOH), rattachés à une courte chaîne carbonée, augmente la solubilité aqueuse des composés qui renferment ces groupes.
 Une autre caractéristique propre aux composés organiques est également rattachée à lanature de leurs liaisons. Elle concerne leur réactivité, habituellement plus faible que celledes substances inorganiques. En effet, les réactions inorganiques, notamment celles quise produisent en solution aqueuse, font surtout intervenir des espèces ioniques déjàprésentes dans le milieu ; elles sont rapides et irréversibles pour la plupart. À l’inverse, lesréactions organiques imposent la rupture préalable de liaisons covalentes au sein desmolécules ; les réactions sont plutôt lentes et souvent réversibles.
 Malgré la variété des structures organiques, les modèles sur lesquels leur formation est fondéesont les mêmes que ceux qui sont employés en chimie inorganique. Le plus utile d’entreeux est le modèle de Lewis.
 1.2 MODÈLE DE LIAISON SELON LEWISPour établir le modèle de LEWIS, il faut au préalable connaître la structure électroniquedes atomes, ce qui permet de déterminer quels électrons sont mis en jeu dans la forma-tion des liaisons.
 1.2.1 Modèle atomique et configuration électroniqueLe modèle atomique a évolué, dès la fin du XVIII
 e siècle, à partir de la représentationd’une particule homogène jusqu’au modèle actuel, beaucoup plus complexe, mais qui rend compte de la majorité des propriétés de la matière. Selon ce modèle, l’atome est uneparticule constituée d’un noyau très dense, dans lequel la masse y est presque entiè-rement concentrée. Le noyau comprend des protons, porteurs de charge électrique posi-tive, et des neutrons, sans charge. Certains atomes d’un élément renferment des nombresdifférents de neutrons et portent le nom d’isotopes. Le numéro atomique, Z, d’un élé-ment indique le nombre de protons que ses noyaux renferment. Le noyau est entouré d’élec-trons, particules chargées négativement, en nombre égal à celui des protons et nereprésentant qu’une infime partie de la masse de l’atome. Le mouvement des électronsautour du noyau est régi par les lois de la mécanique quantique, laquelle associe leurdéplacement à celui d’une onde.
 Selon le modèle probabiliste que suggère la mécanique quantique, les électrons occu-pent certaines zones autour du noyau, domaines de grande probabilité d’y trouver l’élec-tron que l’on nomme orbitales atomiques. Ces orbitales diffèrent les unes des autres parleur énergie, leur forme et, dans certains cas, leur orientation. Un système codifié,formé d’un chiffre et d’une lettre, permet d’identifier les orbitales, de les ordonner et deles représenter (figure 1.2). Ainsi, la sphère (ou le cercle, selon le mode traditionnel à deux dimensions), employée pour désigner une orbitale 1s, englobe la région où devraitse trouver l’électron. L’orbitale p est représentée par deux lobes séparés par un plan nodalperpendiculaire à l’axe de l’orbitale. Les orbitales p peuvent alors être orientées selon l’undes axes x, y ou z du système de coordonnées cartésiennes, le noyau ou le plan nodal constituant l’origine. Les orbitales atomiques mises en jeu dans les composés organiquessont de type s pour l’hydrogène et de type p pour la plupart des autres atomes.
 6 CHAPITRE 1 STRUCTURES ORGANIQUES I • L IA ISONS CHIMIQUES
 GILBERT NEWTON LEWIS (1875–1946),chimiste et physicien américain de l’Université de Berkeley, enCalifornie, conçut un mode d’écriture de formules moléculaireset fut l’un des pionniers de lathermodynamique chimique ; on lui doit aussi une définition élargiedu concept d’acide.
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L’occupation des orbitales atomiques par les électrons dans leur état fondamental est déterminée par trois principes ou règles : le principe du « aufbau »1, le principe d’exclu-sion de Pauli et la règle de Hund.
 A. PRINCIPE DU «AUFBAU»Selon le principe du « aufbau », les électrons occupent les orbitales de basse énergieavant de remplir les plus énergétiques. Ainsi, les électrons remplissent d’abord l’orbitale1s puis, successivement, les orbitales 2s, 2p, etc.
 B. PRINCIPE D’EXCLUSION DE PAULILe principe d’exclusion de PAULI stipule qu’un maximum de deux électrons peuventoccuper une orbitale et que, dans ce cas, leur spin doit être opposé, ce qui, dans l’orbitale,est indiqué par des flèches de sens contraires. On dit des électrons occupant cette orbitalequ’ils sont appariés.
 C. RÈGLE DE HUNDSelon la règle de HUND, des orbitales de même énergie mais ne différant que par leur orientation sont occupées successivement par des électrons de même spin. Ainsi, trois élec-trons se répartissent également, avec des spins parallèles, dans chacune des orbitales p. Il est à noter que la distribution de deux électrons dans les orbitales p peut être effectuéeselon l’un des trois schèmes suivants qui sont équivalents : px et py, px et pz, py et pz.
 Pour écrire la configuration électronique des éléments, on applique les règles précédentesen utilisant le système abrégé d’identification des orbitales. Le tableau 1.1 fournit une illustration de ce système pour les principaux éléments des composés organiques. Lenombre en exposant à la droite du symbole de l’orbitale indique le nombre d’électrons.Toutefois, il est d’usage de l’omettre lorsqu’il vaut 1.
 1.2 MODÈLE DE L IA ISON SELON LEWIS 7
 WOLFGANG PAULI (1900–1958),physicien suisse d’origine autri-chienne et Prix Nobel de physique1945, fut un des fondateurs de lamécanique quantique. Il émitl’hypothèse de l’existence duneutrino, particule produite engrand nombre par les étoiles etinteragissant peu avec la matière.
 FIGURE 1.2
 Forme et niveau d’énergie desorbitales s et p
 1. Aufbau est
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 1. Aufbau est un mot allemand qui signifie « échafaudage ».
 FRIEDRICH HUND (1896–1997),physicien allemand de l’Universitéde Göttingen, fut le coauteur d’uneinterprétation de la liaison chimiqueà l’aide des orbitales moléculaires.
 Tableau 1.1Configuration électronique des principaux éléments constituant les substances organiques
 Élément Symbole Numéro Configurationde l’élément atomique électronique
 Hydrogène H 1 1s
 Carbone C 6 1s2 2s2 2px 2py
 Azote N 7 1s2 2s2 2px 2py 2pz
 Oxygène O 8 1s2 2s2 2px2 2py 2pz
 Fluor F 9 1s2 2s2 2px2 2py
 2 2pz
 Chlore Cl 17 1s2 2s2 2p6 3s2 3px2 3py
 2 3pz
 FIGURE 1.2
 Forme et niveau d’énergie desorbitales s et p
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Pour visualiser la configuration électronique d’un élément, on dessine les orbitales cor-respondantes dans lesquelles les électrons sont symbolisés par des vecteurs dont le sensreprésente leur spin. La figure 1.3 illustre partiellement cette transposition dans le cas del’azote, les électrons des niveaux 1s et 2s ayant été omis.
 Selon la théorie des électrons localisés, seuls les électrons de la couche externe de l’atomepeuvent prendre part à la formation des liaisons. Ce sont les électrons de valence, et ilscorrespondent à la valeur la plus élevée du nombre quantique principal, n, dans la confi-guration électronique d’un élément. Ce nombre figure à la gauche de la lettre, s ou p, dans le système codifié de désignation des orbitales. Selon cette définition, on compte doncquatre électrons de valence pour le carbone. Dans le système de notation des structures de Lewis, ces électrons sont représentés par des points entourant le symbole chimique. Letableau 1.2 donne le nombre d’électrons de valence et la notation de Lewis correspon-dante pour les principaux éléments des composés organiques.
 1.2.2 Types de liaisons chimiquesIl existe deux types limites de liaisons chimiques : la liaison covalente et la liaison ionique. Dans la liaison covalente, deux noyaux partagent un certain nombre d’élec-trons de valence. La liaison ionique résulte de l’attraction entre un cation et un anion, parsuite du transfert d’un ou de plusieurs électrons d’un atome vers un autre.
 En chimie organique, la liaison ionique ne se trouve que dans les sels des composésorganiques. Dans la plupart des cas, les composés sont formés soit de liaisons covalentes,soit de liaisons covalentes polaires. Lorsque les atomes prenant part à la formation dulien ont la même valeur d’électronégativité, le partage électronique est symétrique et laliaison est considérée comme parfaitement covalente. Par contre, si un atome est plus élec-tronégatif que l’autre, le partage n’est pas symétrique et le centre dedensité électronique est alors déplacé vers l’atome le plus électro-négatif. La liaison covalente est alors dite polarisée, et les sym-boles δ+ et δ– indiquent la position des charges partielles sur lesatomes.
 Plus la différence d’électronégativité entre deux atomes est élevée, plus la liaison estpolaire. Dans les composés organiques, les liaisons carbone-azote, carbone-oxygène,carbone-fluor et carbone-chlore sont considérées comme très polaires. La liaison entre le carbone et le brome est jugée faiblement polaire. En revanche, la liaison entre lecarbone et l’hydrogène n’est que très faiblement polaire ou même, le plus souvent, elle est considérée comme totalement covalente.
 Le modèle de Lewis des molécules ne tient pas compte de cette distinction concernant lapolarité d’une liaison. Le partage électronique entre deux atomes sera toujours tenu poursymétrique au moment de la formation de la structure.
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 Tableau 1.2 Électrons de valence et notation selon le système de Lewis
 Élément Nombre d’électrons Notation selonde valence le système de Lewis
 Hydrogène 1
 Carbone 4
 Azote 5
 Oxygène 6
 Fluor 7
 Chlore 7 Cl
 F
 O
 N
 C
 H
 Représentation d’une liaison covalente polaire
 C Cl
 FIGURE 1.3
 Représentation des orbitales 2pde l’azote et de ses électrons
 N (7) : 1s2 2s2 2px 2py 2pz
 z
 y
 x
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1.2.3 Structures de LewisLa représentation de la structure de Lewis (ou formule de Lewis) d’une molécule est fondéesur la règle du doublet et de l’octet :
 Cette règle est justifiée par le fait que les atomes tendent à former un nombre de liaisons leur permettant de saturer leur couche électronique externe. C’est cette configuration queles atomes cherchent à acquérir dans la formation des liaisons. Ainsi, le gaz rare le plus proche de l’hydrogène est l’hélium dont la couche externe compte deux électrons (règle du doublet). Pour la majorité des autres atomes constituant les composés organiques, la couche externe du gaz rare le plus rapproché, le néon, contient huit électrons (règle de l’octet).
 Pour dessiner la structure de Lewis d’une molécule en tenant compte de cette règle, il fautsuivre une démarche rigoureuse comprenant quatre étapes.
 EXEMPLE 1.1
 Voici comment procéder pour représenter la structure de Lewis de l’acideméthanoïque, HCOOH.
 1. On détermine l’arrangement des atomes.
 Chaque atome d’oxygène et l’un des atomes d’hydrogène sont liés au carbone ;l’autre atome d’hydrogène est rattaché à l’un des atomes d’oxygène.
 2. On calcule le nombre d’électrons de valence.
 Les atomes de l’acide méthanoïque comptent 18 électrons de valence. C’est lenombre d’électrons à répartir dans la molécule, entre les atomes et autour d’eux.
 2 ⇒ 12 électrons de valence
 1 ⇒ 14 électrons de valence
 2 ⇒ 12 électrons de valence________________18 électrons de valence
 O
 C
 H
 H C O HO
 Formule de Lewis : formulechimique dans laquelle des points,le plus souvent en paires, figurentles électrons de valence disposésautour des atomes, ou entre ceux-cilorsqu’ils désignent des liaisons ;dans ce cas, chaque paire de pointsest généralement ramenée à un trait.
 1.2 MODÈLE DE L IA ISON SELON LEWIS 9
 RÈGLE DU DOUBLET ET DE L’OCTET
 Les atomes établissent les liaisons dans les molécules à la condition qu’ils
 acquièrent la configuration électronique du gaz rare qui les suit ou les précède
 dans le tableau périodique.
 ÉLABORATION D’UNE STRUCTURE DE LEWIS
 1. Déterminer l’arrangement des atomes.
 Avec les composés organiques, selon la règle généralement retenue pour
 disposer les atomes, le carbone doit être l’élément central auquel les
 autres atomes, notamment l’hydrogène, sont rattachés. Le plus souvent,
 l’élément central est celui qui peut former le plus grand nombre de
 liaisons. Quoi qu’il en soit, c’est surtout après quelques exercices et une
 certaine habitude que le squelette d’une molécule pourra être déduit.
 Le plus souvent, dans le présent chapitre, l’arrangement des atomes
 sera donné.
 2. Calculer le nombre d’électrons de valence.
 3. Répartir les électrons en appliquant la règle du doublet et de l’octet.
 4. Si nécessaire, répartir les électrons en appliquant la règle des charges
 formelles minimales.
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10 CHAPITRE 1 STRUCTURES ORGANIQUES I • L IA ISONS CHIMIQUES
 On peut devoir appliquer une règle supplémentaire, celle des charges formelles minimales,pour choisir la meilleure structure parmi plusieurs, toutes conformes à la règle de l’octet.Cette règle stipule que, dans les molécules, les atomes possèdent des charges formellesnulles ou les plus petites possible. La charge formelle d’un atome dans une moléculeest une charge fictive, attribuée arbitrairement à la suite de l’application de certaines règles ;elle ne représente pas nécessairement la charge réelle de l’atome. La charge formelle estcalculée à partir de la relation ci-dessous et son application est illustrée à la figure 1.4.Dans cette équation, les électrons de valence de l’atome libre correspondent à ceux dutableau 1.2.
 Charge électrons de valence électrons nombre de
 formelle=
 de l’atome libre (a)–
 libres (b)–
 liaisons (c)
 Cette équation permet de choisir la meilleure parmi plusieurs structures non équivalentes.Par exemple, la structure de l’acide méthanoïque, dans laquelle un lien double estreprésenté entre le carbone et l’oxygène du groupement OH, est conforme à la règle de l’octet.
 Structure de l’acide méthanoïque
 Par contre, comme le montrent les calculs de la figure 1.4, cette structure comporte unecharge formelle de –1 pour l’un des atomes d’oxygène, et de +1 pour l’autre. Même si,globalement, cette structure est neutre, l’autre structure de Lewis lui sera préférée, car lescharges formelles de tous les atomes sont nulles.
 Il arrive parfois que certains atomes de la meilleure structure de Lewisdoivent porter des charges formelles. Il faut alors veiller à répartir lesélectrons de sorte que l’atome le plus électronégatif soit porteur de lacharge formelle négative. Ainsi, l’oxygène, dans le nitrométhane,CH3NO2, porte la charge négative, car il est plus électronégatif que l’azote.
 H C O H
 O
 Le nitrométhane est un agent déto-nateur qui entre notamment dansla composition du carburant decertaines fusées spatiales.
 Charge formelle : charge élec-trique fictive attribuée arbitraire-ment à un atome d’une espècechimique représentée par saformule de Lewis ; elle est calculéeen tenant compte du nombred’électrons de valence de l’atomeisolé, des paires électroniques libreset de celles mises en commun,réparties équitablement entrechaque atome.
 H C
 H
 H
 N O
 O–1
 +1
 Nitrométhane
 3. On répartit les électrons en appliquant la règle du doublet et de l’octet.
 Dans l’application de la règle du doublet et de l’octet, les paires d’électronsliants sont comptées comme si elles appartenaient à chaque atome. Ladistribution des électrons est d’abord réalisée en attribuant une paire élec-tronique (liaison simple) entre chaque atome ; elle est symbolisée par un trait.Cette opération assure automatiquement le respect de larègle du doublet, mais pas nécessairement celle de l’octet.Ainsi, dans le cas de l’acide méthanoïque, on remarque quela structure ne satisfait pas à la règle de l’octet, puisque lecarbone ne comprend que six électrons.
 Il faut donc chercher une nouvelle répartition dans laquelle deux paires élec-troniques (liaison double) ou jusqu’à trois paires électroniques (liaisontriple) seront partagées entre les atomes pour lesquels larègle de l’octet n’est pas observée. La structure de Lewis quirépond à ces critères comprend une liaison double entre lecarbone et l’oxygène, ce qui assure que tous les atomesautres que l’hydrogène conservent un octet d’électrons.
 H C O H
 O
 H C O
 O
 H
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1.3 FORMULE DÉVELOPPÉE ET FORMULE CONDENSÉE
 Il existe divers systèmes de représentation de structures organiques. Le plus courant est tiré du modèle de Lewis : la structure donne la position relative des atomes et le nombrede liaisons qui les relient, symbolisées par des traits. Toutefois, elle ne tient pas comptede la disposition spatiale des atomes, notamment des angles de liaison. Généralement, les paires électroniques libres ne figurent pas dans la formule, sauf lorsque leur représen-tation facilite le calcul des charges formelles ou met en évidence les sites réactionnels aumoment de la description des mécanismes de réaction. Ce modèle de structure s’appelleune formule développée. Ainsi, dans la structure de l’éthène (l’une des matières premières
 1.3 FORMULE DÉVELOPPÉE ET FORMULE CONDENSÉE 11
 FIGURE 1.4
 Calcul de charges formellesd’atomes pour des structures de Lewis non équivalentes1 – 0 – 1 = 0
 Structure non privilégiée(deux atomes portent des
 charges formelles)
 nombre d’électronsde l’atome libre(premier chiffre)
 a = nombre d’électrons libres(deuxième chiffre)
 b = nombre de liaisons(troisième chiffre)
 c =
 Structure privilégiée(la charge formelle de tous
 les atomes est nulle)
 Charge formelle = a – b – c
 6 – 4 – 2 = 0
 4 – 0 – 4 = 0
 6 – 4 – 2 = 0
 a b c
 1 – 0 – 1 = 0
 H C O H
 6 – 2 – 3 = +1
 4 – 0 – 4 = 0
 6 – 6 – 1 = –1
 a b c
 O
 H C O H
 O
 EXERCICE 1.1
 Attribuer la charge formelle aux atomes autres que l’hydrogène dans les espèces chimiques suivantes lorsqu’elle est dif-férente de zéro. (La plupart de ces espèces chimiques sont des intermédiaires réactionnels.)
 a) c) e)
 b) d ) H C
 H
 H
 OH C O H
 H
 N C OH C C C N
 H H
 H C
 H
 H
 EXERCICE 1.2
 Représenter la meilleure structure de Lewis des formules suivantes en respectant la disposition relative des atomes :
 a) c) e)
 b) d ) CH3NO H C N H
 O
 H
 C 3H3N H C C C
 H
 N
 H
 CH3N H C N H
 H
 C 2H3NO H C N C
 H
 O
 H
 C 2H3N H C C N
 H
 H
 Formule développée : représenta-tion en deux dimensions d’uneespèce chimique donnant la posi-tion relative des atomes et danslaquelle des traits symbolisent lesliaisons chimiques.
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les plus importantes dans l’industrie chimique), dont la formule moléculaire est C2H4, les atomes de carbone sont associés par une liaison double, et chaque atome de carboneest lié à son tour à deux atomes d’hydrogène par des liaisons simples. Dans ce cas,d’ailleurs, la structure de Lewis est identique à la formule développée.
 Dans la propanone (acétone), dont la formule moléculaire est C3H6O, les atomes de car-bone sont liés entre eux et à chaque atome d’hydrogène par des liaisons simples, tandisque le carbone central est associé à l’oxygène par une liaison double.
 Lorsque la formule comprend un nombre élevé d’atomes, il devient vite fastidieux de des-siner sa formule développée. On recourt alors à l’un des systèmes de formule condenséequi permettent de simplifier la représentation : la formule semi-développée et la formulestylisée.
 La formule semi-développée usuelle consiste à regrouper les atomes et à ne représenterque quelques liaisons. La simplification peut même être poussée jusqu’à l’élimination destraits et à la réunion des groupes à l’intérieur de crochets. Ainsi, on peut écrire quatre for-mules semi-développées du butane, le constituant de l’essence à briquet ; ces formules sontillustrées à la figure 1.5.
 12 CHAPITRE 1 STRUCTURES ORGANIQUES I • L IA ISONS CHIMIQUES
 L’acétone est un liquide incolore,volatil et inflammable souventutilisé comme solvant.
 Formule développée et modèle compact de l’éthène (éthylène)
 H C C H
 H H
 Formule développée de la propanone (acétone)
 H C C C H
 H H
 HH O
 L’étude du domaine moléculaire constitue une excellenteoccasion de développer son esprit à se représenter entrois dimensions des objets de formes différentes. Voiciquatre façons d’écrire ou d’illustrer une molécule :
 La formule chimique renseignesur la nature des atomes composant lamolécule et sur leur nombre relatif.
 La formule développée représente la molécule endeux dimensions en donnant la position relative desatomes. Les traitssymbolisent les liai-sons chimiques.
 Le modèle à boules etbâtonnets représente lesatomes par des sphères etles liaisons par des tiges. Ilpermet de montrer lesangles entre les liaisons. Lesdistances entre les atomessont toutefois exagérées.
 Le modèle compactou condensé respecte lataille relative des atomeset la distance entre ceux-ci.
 C3 H6 O
 H C C C H
 H H
 HH O
 POUR REPRÉSENTER DES MOLÉCULES
 Formule semi-développée :Représentation simplifiée d’uneespèce chimique dans laquelle les atomes sont regroupés ; lesgroupes peuvent être séparés pardes traits ou leur nombre peut êtreindiqué par des parenthèses ou descrochets suivis de l’indicenumérique approprié.
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La représentation d’une structure peut être davantage abrégée en utilisant une formulestylisée dans laquelle une ligne brisée symbolise les enchaînements carbonés, ou une figure géométrique correspond aux structures cycliques. Les symboles des atomes autresque ceux de carbone et d’hydrogène doivent évidemment y figurer.
 On trouve aussi, dans de nombreux ouvrages de chimie organique, des formules styliséesdans lesquelles les groupes méthyle, CH3, ne sont pas omis lorsqu’ils sont rattachés à unechaîne ou à un cycle ; ce système permet d’éviter alors toute confusion quant à la présencedu groupe concerné. Quoi qu’il en soit, il faut veiller à la préservation de la tétravalencedu carbone, lorsqu’on transpose une formule stylisée en formule semi-développée : le carbone doit toujours posséder quatre liaisons. Le tableau 1.3 donne des équivalents de formules condensées dessinées à partir de formules développées.
 FIGURE 1.5
 Exemple de transposition de laformule développée (a) dubutane en formules semi-développées (b) et en modèlecompact (c)
 1.3 FORMULE DÉVELOPPÉE ET FORMULE CONDENSÉE 13
 a) b) c)
 H C
 H
 H
 C C C H
 H H H
 HHH
 C H3 C H2 C H2 C H3
 C H3 [ C H2 ]2 C H3
 C H3 C H2 C H2 C H3
 C H3 [ C H2 ] 2 C H3
 CH3 CH2 CH2 CH3
 Formule semi-développée du butane Formule stylisée du butane
 CH3 C C CH3
 Formule semi-développée du but-2-yne
 Formule stylisée du but-2-yne
 Tableau 1.3Formules condensées dessinées à partir de formules développées
 Formule Formule Formule développée semi-développée stylisée
 H C
 H
 H
 C C C H
 H
 HH H
 H C
 H
 H
 C O C C H
 H H H
 HHH
 CH3 CH CH CH3
 CH2 O CH2 CH3CH3 O
 ou
 Formule stylisée : représenta-tion condensée d’une structurecarbonée, linéaire, ramifiée oucyclique, à l’aide d’une ligne briséeou d’une figure géométrique, selonle cas. Les intersections ou lesextrémités de la ligne, ou les arêtes de la figure, symbolisent les atomes de carbone ; les atomesd’hydrogène ne sont pas repré-sentés.
 H C
 H
 H
 C C C C H
 H H H
 HHH O
 CH2 O CH2 CH3CH3 C O
 H C
 H
 H
 C C C C H
 H H H H
 HHHC HH
 H
 CH CH2 CH2 CH3CH3
 CH3
 CH3
 ou
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Pour certaines formules, notamment celles qui comprennent des liaisons doubles outriples, les structures de Lewis ne fournissent qu’une partie des renseignements sur lesmolécules. On fera alors appel au modèle de la résonance qui livre de l’information sup-plémentaire en précisant la nature des liaisons et le caractère ionique partiel de lamolécule. C’est l’objet de la section suivante.
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 Tableau 1.3 (suite)
 Formule Formule Formule développée semi-développée stylisée
 CC
 CC
 CH
 HHH
 H
 HH
 HH
 HCH2CH2
 CH2
 CH2
 CH2
 C C
 C
 CC
 C
 HH
 H
 HH
 H
 CH
 CH CH
 CH
 CHCH
 C C
 C
 CC
 C O
 ClHH H
 HHH H
 C
 H
 H
 H
 H
 C H3 C H C O
 C H2
 C H2 C H2
 C H Cl
 CH3 O
 Cl
 EXERCICE 1.3
 Transformer les formules développées suivantes en formules semi-développées :
 a) c) e)
 b) d ) C C H
 H
 H
 CCH
 H H O
 Cl C C O
 Cl
 Cl H
 C
 C C
 C
 H
 H
 Cl
 H
 Cl
 H
 Cl
 Cl
 N C H
 H
 H
 CCH
 H
 H O H
 H C C O H
 H
 H O
 EXERCICE 1.4
 Écrire les formules semi-développées correspondant aux formules stylisées suivantes :
 a) c) e)
 b) d )OHHO
 OH
 OH
 CH3 CH3
 CH3
 Cl
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1.4 RÉSONANCELa résonance est un concept qui s’est formé à partir de la constatation qu’une seulestructure de Lewis ne suffisait pas toujours pour décrire la véritable nature de la liaisonentre les atomes d’une molécule.
 1.4.1 Modèle de la résonanceLes valeurs expérimentales des longueurs de liaison, déterminées notamment par des métho-des spectroscopiques22, montrent qu’elles ne sont pas uniformes pour chaque type de liai-son. Par exemple, la longueur de la liaison simple carbone-carbone est généralement égaleà 0,154 nm (tableau 1.4), comme dans l’éthane. Par contre, elle vaut 0,148 nm pour lebuta-1,3-diène, et 0,139 nm pour le benzène.
 De même, la valeur de la longueur de la liaison simple carbone-oxygène est de 0,142 nmpour le méthanol ; elle diminue à 0,134 nm pour l’acide méthanoïque (acide formique).
 Le buta-1,3-diène entre dans la fab-rication du caoutchouc synthétique.
 Note : 1 nm = 10–9 m
 1.4 RÉSONANCE 15
 0,154 nm
 C C
 H
 H
 H
 H
 H H
 0,148 nm
 CH CHCH2 CH2
 0,139 nm
 Éthane Buta-1,3-diène Benzène
 0,142 nm
 H C O H
 H
 H
 0,134 nm
 H C O H
 O
 Méthanol Acide méthanoïque(acide formique)
 2. On trouvera dans Chimie organique.Expériences de laboratoire des détails con-cernant l’une des méthodes spectro-scopiques les plus employées, laspectroscopie infrarouge.
 Tableau 1.4Longueurs de liaisons interatomiques
 Type de liaison Composé représentatif Longueur de liaison (nm)
 0,154
 0,148
 0,139
 0,134
 0,139
 0,120
 0,142
 0,134
 0,120
 0,147
 0,138
 C H3 C NH2
 OC N
 CH3 NH2C N
 H C OH
 OC O
 H C OH
 OC O
 CH3 OHC O
 CH CHC C
 C C
 CH2 CH2C C
 C C
 CH2 CH CH CH2C C
 CH3 CH3C C
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FIGURE 1.6
 Structures faisant partie d’unsystème conjugué
 Le benzène est une substance can-cérigène ; on en trouve de faiblesquantités dans l’essence.
 Malgré sa toxicité, le phénol est encore employé comme anti-septique dans des médicaments,par exemple le Chloraseptic pour letraitement des maux de gorge.
 D’autres résultats, analogues aux précédents pour d’autres molécules, ont conduit à la conclusion suivante : une formule de Lewis unique ne suffit pas toujours à traduire la véritable structure d’une molécule. D’où le concept de résonance, selon lequel plusieursformules de Lewis, dites structures de résonance, peuvent être nécessaires pour représen-ter la structure réelle. La vraie structure, appelée hybride de résonance, est la résultantede l’ensemble des structures de résonance, ces dernières n’ayant aucune existence réelle ;en d’autres termes, les structures de résonance sont des structures théoriques. On représentela résonance par une flèche à double pointe séparant les formules de Lewis.
 L’exemple de l’ion méthanoate (ion formate) montre bien qu’il est généralement plus facile de représenter les structures de résonance que l’hybride lui-même. Puisque lesstructures sont équivalentes, la liaison carbone-oxygène est intermédiaire entre un liensimple et un lien double ; elle est dessinée par un trait discontinu dans l’hybride. De plus,l’hybride devrait présenter une demi-charge négative sur chaque atome d’oxygène. On voitainsi que le dessin de l’hybride est assez compliqué. C’est pourquoi, le plus souvent, on n’en fait pas la représentation.
 Le modèle de la résonance s’applique aux molécules des composés organiques dont au moins deux atomes d’électronégativité différente sont associés par une liaison multiple,qu’elle soit double ou triple. Il s’étend aussi aux structures comprenant un système con-jugué, lequel se reconnaît à l’un ou l’autre des critères suivants (figure 1.6) :
 – l’alternance de liaisons simples et de liaisons multiples dont les atomes sontidentiques ou différents (a) ;
 – la succession d’une liaison multiple et d’une liaison simple à laquelle est rat-taché un atome porteur d’une paire électronique libre ou d’une charge positiveou négative (b, c et d ) ;
 – la succession d’un atome porteur d’une paire électronique libre et rattaché parun lien simple à un atome chargé positivement (e).
 Les systèmes conjugués peuvent mettre en jeu l’alternance de plusieurs liaisons, commedans le benzène et ses dérivés, notamment le phénol.
 Les molécules d’un nombre élevé de produits naturels et de colorants présentent des sys-tèmes conjugués très étendus. C’est le cas notamment de la vitamine A, intervenant dansle phénomène de la vision, qui comprend cinq liaisons doubles conjuguées, et du « jaunesoleil FCF », employé pour teinter la margarine.
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 a) b) c) d ) e)
 Benzène Phénol
 Vitamine A « Jaune soleil FCF »
 C C C C CC O OCC– +
 CCC+
 O C
 O H
 C H3
 OH
 C H3 C H3
 C H3C H3
 3S N N
 HO
 SO3
 NaO
 Na
 Système conjugué : suite deliaisons simples et multiplesalternées comprenant au moinsdeux liaisons multiples ; ce termesymbolise aussi le recouvrementdes orbitales atomiques p de trois atomes ou plus adjacents d’une molécule.
 Structures de résonance de l’ion méthanoate Hybride de résonance
 H C O
 O
 H C O
 O–
 –H C O
 O
 –1/2
 –1/2
 Résonance : concept fondé surl’utilisation de plusieurs formulesde Lewis pour décrire la véritablestructure d’une espèce chimique ;ces formules de Lewis sontappelées structures de réso-nance ; la résonance désigne aussi le phénomène de délocalisationdes électrons π résultant de lareprésentation de ces structures.
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1.4.2 Recherche des structures de résonanceAprès avoir déterminé que la résonance s’applique à une formule de Lewis, la recherchedes structures qui contribuent de façon importante à l’hybride de résonance est régie parcertains critères. Les plus simples concernent la position des atomes et le nombre d’élec-trons appariés.
 A. RÈGLES D’ÉCRITURE ÉLÉMENTAIRESLa position relative des atomes doit rester la même dans chaque structure de résonance.En outre, chaque structure doit comprendre le même nombre d’électrons appariés, cequi équivaut à la somme des doublets électroniques libres et des paires liantes. Par exem-ple, les structures de résonance I et II du méthanal (formaldéhyde) comportent le mêmenombre d’électrons appariés, soit douze. La structure III en a dix ; c’est pourquoi sa con-tribution à l’hybride de résonance n’est pas importante.
 On doit aussi noter, comme critère de base, que les atomes de la formule peuvent avoirmoins de huit électrons (le carbone de la structure II, par exemple), mais jamais plus dehuit (règle de l’octet), du moins pour les éléments de la deuxième période. On ne peut donc concevoir une structure dans laquelle le carbone a cinq liaisons, ce qui équivaut au partage de dix électrons par cet atome.
 B. SENS DU DÉPLACEMENT DES ÉLECTRONSL’écriture des structures de résonance nécessite le déplacement de paires électroniques (doublets libres et liants) représenté par une flèche courbe. La pointe de la flèche indiquela localisation de la paire électronique déplacée. Malgré la diversité des structures ren-contrées, l’application de quelques règles simples permet de déterminer le sens de cemouvement électronique.
 On obtient la structure du méthanal avec séparation de charges à partir de sa structureneutre en appliquant cette règle : l’oxygène, plus électronégatif 3 que le carbone, attire les électrons.
 1.4 RÉSONANCE 17
 I II III
 Méthanal (formaldéhyde) (contribution négligeable)
 H C O
 H
 H C O
 H
 –H C O
 H
 EXERCICE 1.5
 Déterminer lesquels des systèmes suivants sont conjugués :
 a) c) e)
 b) d ) CH2 CH CH2 CH2+
 C H2 C H C O C H3
 O
 C H2 C H O–
 CH2 CH CH2 C lH C N H
 HO
 PREMIÈRE RÈGLE
 Les électrons se déplacent vers l’atome le plus électronégatif, s’il est porteur
 d’un lien multiple.
 Méthanal
 H C O
 H
 H C O
 H
 –
 3. On trouvera en fin d’ouvrage un tableaudes valeurs d’électronégativité des élémentsles plus courants.
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Acide méthanoïque Anion méthanoate
 Cette règle donne deux structures (I et III) avec séparation de charges du penta-1,3-diène à partir de sa structure neutre (II). Par exemple, pour obtenir la structure III, la paire liante de la liaison double à gauche dans la structure neutre se déplace vers la droite,ce qui entraîne le déplacement de la paire liante de l’autre liaison double sur le carbone,qui devient alors chargé négativement.
 Cette situation survient soit avec des cations carbonés, soit avec certaines structures de résonance généralement issues de l’application de la première règle. Les structures de résonance du cation propényle (cation allyle) illustrent le premier cas.
 Pour clarifier le second cas, il faut se reporter à la formule I de l’acide méthanoïque ci-dessous. En appliquant la première règle (déplacement des électrons vers l’atome le plusélectronégatif, porteur du lien multiple), on obtient la structure de résonance II avec séparation de charges. La charge positive du carbone est désormais conjuguée avec undoublet libre de l’atome d’oxygène du groupe OH. En appliquant la troisième règle, ce doublet se déplace vers la liaison simple et donne naissance à la structure III.
 L’atome qui possède le doublet électronique libre peut être neutre, comme l’atomed’oxygène du groupe OH de l’acide méthanoïque, ou chargé négativement, comme dansl’anion méthanoate.
 Avec l’exemple de l’acide méthanoïque, on remarque que la recherche des structures derésonance peut faire intervenir plusieurs règles.
 18 CHAPITRE 1 STRUCTURES ORGANIQUES I • L IA ISONS CHIMIQUES
 QUATRIÈME RÈGLE
 Les électrons se déplacent vers la liaison simple d’un système conjugué si
 l’atome de la liaison simple possède un doublet électronique libre.
 DEUXIÈME RÈGLE
 Dans un système conjugué de liaisons multiples formé des mêmes atomes,
 les électrons de chaque lien multiple se déplacent vers la liaison simple, dans
 les deux sens.
 TROISIÈME RÈGLE
 Les électrons se déplacent vers la liaison simple d’un système conjugué
 lorsque l’atome de la liaison simple est chargé positivement.
 Structures de résonance du penta-1,3-diène
 CH2 CH CH CH CH2 CH2 CH CH CH CH3
 I II
 –CH2 CH CH CH CH2
 III
 –
 Structures de résonance de l’acide méthanoïque
 H C O H
 O
 I
 H C O H
 O
 II
 H C O H
 O
 III
 – –
 H C O H
 O
 H C O H
 O–
 H C O
 O
 H C O
 O
 –
 –
 Cation propényle (cation allyle)
 CH2 CH CH2 CH2 CH CH2
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Il faut aussi noter que la quatrième règle s’applique dans les systèmes conjugués oùdeux atomes identiques sont retenus par un lien multiple, comme dans l’alcool vinylique.
 Les points suivants se dégagent de l’ensemble des règles concernant l’écriture des struc-tures de résonance.
 La figure 1.7 présente un schéma des divers déplacements électroniques susceptiblesd’être rencontrés dans l’expression des structures de résonance. Il faut noter que, pour certaines structures illustrées, un atome plus électronégatif que le carbone, tel l’azote ou un halogène, peut remplacer l’oxygène.
 1.4 RÉSONANCE 19
 RÈGLES GÉNÉRALES D’ÉCRITURE DES STRUCTURES DE RÉSONANCE
 – L’atome qui acquiert une paire électronique devient porteur d’une charge
 négative s’il était neutre, et devient neutre s’il était chargé positivement ;
 – L’atome qui donne la paire électronique devient positif s’il était neutre, et
 neutre s’il était chargé négativement ;
 – Le déplacement d’une paire électronique sur une liaison simple, transfor-
 mée alors en liaison double, force à son tour le déplacement d’une des
 paires électroniques d’un lien multiple voisin, afin de respecter la règle
 de l’octet.
 Alcool vinylique
 H C C O H
 H H
 H C C O H
 H H
 –
 FIGURE 1.7
 Déplacements électroniques enrésonance
 C O
 C OCC
 aa
 b
 CC CC
 HC O CC C C O OCC
 EXEMPLE 1.2
 On désire représenter les structures de résonance du composé hypothétique sui-vant :
 Au départ, il est important de s’assurer que les règles d’écriture élémentairessoient toujours respectées, à savoir que la position relative des atomes soit la mêmepour chaque structure de résonance, que les électrons doivent toujours êtreappariés et que, finalement, les atomes figurant généralement dans les composésorganiques ne puissent partager plus de huit électrons.
 L’examen des règles citées plus haut permet de déterminer le ou les types dedéplacements électroniques qui conviennent à l’exemple choisi :
 – La première règle ne s’applique pas. En effet, l’atome d’oxygène, le plus élec-tronégatif, ne porte pas de lien multiple. On observe que le seul lien multi-ple de la molécule relie deux atomes identiques et que le déplacement desélectrons π de cette liaison multiple vers l’atome d’oxygène augmenterait àdix le nombre d’électrons entourant cet atome, contrevenant ainsi à la règlede l’octet.
 C H3 C H C C H3
 O H
 Électron π : électron qui participeà une deuxième ou une troisièmeliaison entre deux atomes.
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1.4.3 Structures de résonance équivalentesLes structures de résonance servant à représenter la véritable structure d’une moléculen’indiquent pas leur pondération dans la formation de l’hybride. Toutefois, la contributionde chacune est égale lorsque chaque structure comprend le même nombre d’élec-trons libres et d’électrons liants avec les mêmes atomesconcernés. Ainsi, les deux structures de résonance del’anion méthanoate sont équivalentes, car chacune com-porte cinq doublets d’électrons libres et trois paires liantespour les atomes d’oxygène.
 Les structures de résonance du benzène et du nitrométhane sont aussi équivalentes. Dansle benzène, les atomes de carbone qui participent à la résonance mettent en jeu neuf pairesliantes dans chaque structure. Dans le nitrométhane, on retrouve la même situation quedans l’anion méthanoate, soit cinq doublets libres et trois paires liantes pour les atomesd’oxygène.
 Des structures de résonance équivalentes se trouvent aussi bien avec des molécules neutres,comme le benzène, avec ou sans séparation de charges, qu’avec des anions organiques.
 20 CHAPITRE 1 STRUCTURES ORGANIQUES I • L IA ISONS CHIMIQUES
 EXERCICE 1.6
 Représenter les structures de résonance des composés suivants : a) b)C H3 C NH2
 O
 Anion méthanoate
 H C O
 O
 H C O
 O
 –
 –
 Benzène Nitrométhane
 C H3 N O
 O
 C H3 N O
 O–
 –
 – La deuxième règle ne peut également s’appliquer, puisque les atomes du sys-tème conjugué sont différents. Le déplacement des électrons vers la liaison simple, dans les deux sens, ne s’effectue que dans le cas d’un système com-prenant des atomes identiques.
 – De même, la troisième règle stipulant que les électrons se déplacent vers la liaison simple d’un atome porteur d’une charge positive ne s’applique pas,puisque la molécule est neutre et ne montre, au départ, aucune séparation decharges.
 – L’application de la quatrième règle permet d’écrire les structures de résonancede l’exemple choisi. En effet, dans ce cas, l’atome de la liaison simple du sys-tème conjugué porte un doublet électronique libre ; ce doublet peut ainsi sedéplacer vers ce lien simple, forçant alors les électrons π du lien double à former un doublet libre sur l’atome de carbone du système conjugué. Il enrésulte une structure de résonance avec séparation de charges.
 I II
 Il n’existe aucune autre structure de résonance dans ce cas précis, puisquel’examen de chacune des règles pour ce qui est de la formule II indique que seulela quatrième règle est pertinente ; son application redonne alors la structure I.
 C H3 C H C C H3
 O H
 C H3 C H C C H3
 O H
 –
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L’existence de structures équivalentes se manifeste par une longueur de liaison unique entre les atomes du système conjugué. Ainsi, dans le benzène, la longueur de la liaisoncarbone-carbone est de 0,139 nm ; si la véritable structure correspondait à l’une de cellesreprésentées, on trouverait 0,154 nm pour la liaison simple, et 0,134 nm pour la liaisondouble (tableau 1.4). De même, on trouve une seule longueur de liaison carbone-oxygènepour l’anion méthanoate, soit 0,127 nm ; elle est respectivement de 0,134 nm et de0,120 nm pour la liaison simple et la liaison double dans l’acide correspondant.
 1.4.4 Structures de résonance non équivalentesÀ l’exception des hydrocarbures aromatiques et de quelques ions carbonés, la plupart desstructures de résonance ne sont pas équivalentes. C’est le cas notamment des structuresqui ne possèdent pas le même nombre d’électrons libres et d’électrons liants,comme celle du méthanal (formaldéhyde).
 Méthanal (formaldéhyde)
 La structure neutre comprend en effet quatre paires électroniques liantes et deux doubletsd’électrons libres ; la structure avec séparation de charges comporte trois paires électro-niques liantes et trois doublets d’électrons libres.
 Certaines structures non équivalentes possèdent le même nombre d’électrons libreset d’électrons liants, mais ceux-ci ne sont pas répartis sur les mêmes atomes. Onretrouve cette disposition dans les deux structures de l’acide méthanoïque.
 Acide méthanoïque
 Ici, chaque formule possède cinq paires électroniques liantes et quatre doublets d’électronslibres, mais leur répartition est inégale.
 Les structures non équivalentes ne contribuent pas en proportions égales à l’hybride.Bien qu’il soit difficile de quantifier cette proportion, la formule dont la contribution estmajeure représente généralement de 75 % à 85 % de la structure de l’hybride. Le choix de la formule majeure est fondé sur sa stabilité, déterminée à partir de certains critères.Il arrive fréquemment que le recoupement de certains de ces critères renforce la sélec-tion de la formule majeure. Par contre, ceux-ci sont présentés en ordre de priorité, ce quisignifie que le premier critère a préséance sur le deuxième, que le deuxième a priorité surle troisième, etc.
 H C O H
 O
 H C O H
 O–
 H C O
 H
 H C O
 H
 –
 1.4 RÉSONANCE 21
 EXERCICE 1.7
 Représenter les structures de résonance équivalentes des formules suivantes :
 a) b)CH2 CH CH2
 –
 Anion méthanoate Acide méthanoïque
 H C
 O
 O H
 0,120 nm
 0,134 nm
 H C
 O
 O
 0,127 nm
 0,127 nm
 –
 La sensation de brûlure associée àla morsure de certaines espèces defourmis rouges est attribuable à laprésence d’acide méthanoïque(acide formique).
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Ce critère permet de déterminer que la structure neutre du buta-1,3-diène contribue le plusà la formation de l’hybride.
 Contribution majeure
 CH2 CH CH CH2
 –CH2 CH CH CH2 CH2 CH CH CH2
 –
 La contribution de la structure neutre du méthanal est la plus importante, car elle com-prend un octet d’électrons sur les atomes de carbone et d’oxygène. Ce n’est pas le cas dela structure avec séparation de charges, dans laquelle le carbone est entouré de six élec-trons.
 Contribution majeure
 H C O
 H
 H C O
 H
 –
 Selon ce critère, la structure de l’anion énolate, CH2 = CH – O–, dont la part est majeureà la formation de l’hybride est celle dans laquelle l’atome d’oxygène porte la charge néga-tive, car cet atome est plus électronégatif que le carbone. La structure dans laquelle le carbone porte la charge négative contribue donc moins à l’hybride.
 Contribution majeure
 H C C O
 H H
 H C C O
 H H
 – –
 En vertu de ce critère, on considérera comme négligeable la contribution de la structureIII de l’anion méthanoate.
 I II III
 H C O
 O
 H C O
 O
 X H C O
 O
 –
 –
 –
 –
 22 CHAPITRE 1 STRUCTURES ORGANIQUES I • L IA ISONS CHIMIQUES
 PREMIER CRITÈRE
 Les structures neutres sont favorisées par rapport à celles avec séparation de
 charges.
 TROISIÈME CRITÈRE
 Les structures dans lesquelles la charge négative est située sur l’atome le plus
 électronégatif sont favorisées.
 QUATRIÈME CRITÈRE
 Les structures qui possèdent beaucoup de charges formelles ont une contribu-
 tion négligeable à la formation de l’hybride.
 DEUXIÈME CRITÈRE
 Les structures dans lesquelles le maximum d’atomes possèdent des octets
 électroniques ont une contribution majeure à la formation de l’hybride.
 Structures de résonance de l’anion énolate de l’éthanal
 Structures de résonance du méthanal
 Structures de résonance du buta-1,3-diène
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Le modèle de Lewis et celui de la résonance fournissent de l’information très utile con-cernant la distribution électronique et la localisation des sites positif et négatif dans unemolécule. Toutefois, ces modèles ne précisent que partiellement la nature des liaisons. Il faut alors faire appel à la théorie quantique et aux modèles qui en découlent. C’est l’objet de la section suivante.
 1.5 MODÈLE DES ORBITALES HYBRIDESDans les années 30, la mécanique quantique a été appliquée à la description de la liai-son chimique, et deux théories en ont été tirées. La première est la théorie des orbitalesmoléculaires et met surtout l’accent sur l’aspect énergétique des liaisons à l’aide d’un modèle de représentation analogue à celui des orbitales atomiques. En chimie organique,cette théorie rend compte notamment des systèmes conjugués étendus (résonance) et desphénomènes d’absorption en spectroscopie de l’ultraviolet. La seconde théorie est celle de la liaison de valence ; elle constitue le prolongement du modèle de Lewis et fait ressortir la structure de la molécule, d’où son intérêt lorsqu’elle est appliquée auxmolécules organiques. Cette théorie trouve son extension dans celle des orbitales hybrideslaquelle, couplée avec le modèle de Lewis, permet la prévision de l’arrangement spatialdes atomes dans une molécule.
 1.5.1 Théorie des orbitales moléculairesLe modèle des orbitales moléculaires, développé par HÜCKEL, Hund et MULLIKEN, estfacilement applicable aux molécules diatomiques et consiste à décrire la formation demolécules à partir du recouvrement d’orbitales atomiques. Ce recouvrement conduit à la
 EXEMPLE 1.3
 Voici comment représenter les autres structures de résonancedu composé dont l’une des structures est la suivante etcomment déterminer celle dont la contribution est majeure.
 1. On représente toutes les structures de résonance.
 I II III
 2. On évalue la contribution de chacune à la formation de l’hybride.
 – La structure I est neutre (premier critère) et tous les atomes possèdent leur octetélectronique ; la contribution de cette structure est donc majeure.
 – Les structures II et III sont moins favorisées du fait que le carbone de la liai-son C–O (structure II) et celui du groupe CH2 (structure III) ne possèdent pasleur octet électronique.
 1.5 MODÈLE DES ORBITALES HYBR IDES 23
 C H3 C C H2
 O
 C H C H3 C C H2
 O
 C H C H3 C C H2
 O
 C H
 – –
 C H3 C C H2
 O
 C H
 –
 EXERCICE 1.8
 Représenter les structures de résonance des formules suivantes en trouvant la formule dont la contribution est majeure :
 a) c)
 b) d ) C H2 C
 O
 C H3–
 C H2 C H C
 O
 O C H3
 CH2 CH C NCH2 CH O CH3
 ROBERT SANDERSON MULLIKEN
 (1896–1986), chimiste et physi-cien américain, Prix Nobel dechimie 1966 pour ses travaux sur laliaison chimique et la structure élec-tronique des molécules, fut le coau-teur de la théorie des orbitalesmoléculaires.
 ERICH HÜCKEL (1896–1980), physi-cien allemand de l’Université deMarburg, mit au point une méthodesimplifiée concernant les orbitalesmoléculaires. Il fut aussi le coauteurd’une théorie des électrolytes fortsmettant en jeu les ions et lesmolécules du solvant.
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FIGURE 1.8
 Représentation d’orbitalesmoléculaires et de leur ordre de remplissage
 formation d’orbitales moléculaires, soit des orbitales qui s’étendent aux deux noyauxde la molécule ; tous les électrons occupant ces orbitales sont délocalisés. Selon cettethéorie, l’ensemble des électrons occupent des orbitales dont l’ordre de remplissage est ana-logue à celui des atomes non liés. En outre, leur remplissage est déterminé par les mêmesrègles que celles qui sont appliquées aux électrons des atomes.
 Le recouvrement de deux orbitales atomiques produit deux orbitales moléculaires, l’uneliante, qui attire les noyaux, et l’autre antiliante, qui les repousse. La liaison résultant du recouvrement s’appelle liaison σ (sigma), lorsque les orbitales mises en jeu ont unaxe commun. On la nomme liaison π (pi) lorsque les axes des orbitales qui se recou-vrent sont parallèles. La figure 1.8 présente quelques types d’orbitales moléculaires et montre leur ordre de remplissage. On notera que, pour faciliter le repérage, on a placé en indice le symbole des orbitales atomiques à partir desquelles sont formées les orbitalesmoléculaires. L’astérisque, en exposant, correspond à l’orbitale antiliante.
 1.5.2 Théorie de la liaison de valenceLa théorie de la liaison de valence, conçue par l’équipe américaine de PAULING et SLATER,décrit les liaisons chimiques entre les atomes en employant les mêmes termes que ceuxqui sont retenus pour la théorie des orbitales moléculaires, soit la liaison σ pour le recou-vrement d’orbitales ayant un axe commun, et la liaison π pour le recouvrement d’orbi-tales parallèles. Par contre, elle se distingue de façon notable de la théorie des orbitalesmoléculaires du fait qu’elle élimine le concept d’orbitale antiliante et ne fait intervenirque les électrons non appariés. Cette simplification facilite donc grandement la schéma-tisation des liaisons σ et π.
 La représentation d’une liaison selon la théorie de la liaison de valence consiste à localiserles électrons d’une structure de Lewis dans des orbitales dont le recouvrement conduit àla formation de liaisons σ ou π, suivant la nature des orbitales mises en jeu (figure 1.9).
 Par souci de simplification, on remarque que la forme de l’orbitale moléculaire résul-tant du recouvrement des orbitales atomiques n’est pas tracée. Ce schéma simplifié mon-tre qu’une liaison σ est plus forte qu’une liaison π en raison d’un recouvrement plus efficace des orbitales. Dans toute liaison chimique décrite selon ce modèle, le premier lien est toujours de type σ et tout lien additionnel est de type π.
 Orbitale moléculaire : fonctiond’onde décrivant le mouvementdes électrons d’une espèce chi-mique. La description d’une orbitalemoléculaire peut être limitée auxseuls électrons prenant part auxliaisons représentées dans une formule de Lewis ; ellecorrespond au recouvrement enphase (orbitale liante) ou déphasé (orbitale antiliante) d’orbitales atomiques.
 Liaison σ (sigma) : liaison chi-mique qui résulte du recouvrementde deux orbitales atomiques ayantun axe internucléaire commun; uneliaison σ ne possède pas de plannodal.
 Liaison π (pi) : liaison chimiquequi résulte du recouvrement dedeux orbitales atomiques dont lesaxes sont parallèles ; une liaison πpossède un plan nodal comprenantl’axe internucléaire de liaison.
 24 CHAPITRE 1 STRUCTURES ORGANIQUES I • L IA ISONS CHIMIQUES
 LINUS CARL PAULING (1901–1994),chimiste américain de l’Université deStanford, fut un pionnier dans laconception de la théorie de la liaisonchimique et réalisa des travauximportants sur les macromolécules.Il est considéré comme le chimisteaméricain le plus prestigieux du XXe siècle. Militant contre les essaisatomiques, il a été le premier àrecevoir deux prix Nobel à partentière : celui de chimie en 1954 et celui de la paix en 1962.
 σ2pz
 σ *2s
 π2pxπ2py
 π *2py
 π *2px
 σ *2s
 σ *1s
 σ2s
 Position des noyaux
 2p
 Éner
 gie
 croi
 ssan
 te
 σ2pz
 2p
 2s 2s
 1s
 σ1s
 1sσ1s
 σ *2pz
 π2py
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1.5.3 Hybridation des orbitales atomiquesIl n’est pas possible de décrire les liaisons de toutes les molécules formées de plus de deuxatomes à partir des seules orbitales atomiques. Soit que le nombre d’orbitales nécessairesà la formation du lien ne suffise pas, soit que la description ne rende pas compte de la dis-position spatiale des atomes. Par exemple, les quatre liaisonssimples du carbone avec l’hydrogène, dans le méthane, CH4,ne peuvent être décrites à partir des orbitales atomiques ducarbone dans son état fondamental, puisque, selon la théoriede la liaison de valence, seulement deux électrons non appa-riés sont disponibles, alors qu’il en faudrait quatre.
 De même, on suppose que l’angle de liaison HOH dans lamolécule d’eau, H2O, est de 90°, si l’on considère que lesorbitales de l’oxygène qui se recouvrent avec chaque orbitale1s de l’hydrogène sont py et pz. Or, dans l’eau, cet angle esteffectivement de 104,5°, ce qui est assez loin de la valeurattendue.
 C’est à la suite de ces résultats et de nombreux autres du même ordre que Pauling a misau point la théorie de l’hybridation des orbitales. Selon cette théorie, lorsqu’un atomeest lié à plus d’un autre, certaines de ses orbitales se recombinent ou se réarrangent pourdonner naissance à des orbitales hybrides. Les orbitales hybrides ne sont mises en jeu quepour former des liaisons σ par leur recouvrement, soit avec d’autres orbitales hybrides,soit avec des orbitales atomiques d’autres atomes. Les autres orbitales atomiques ne ser-vant pas à l’hybridation assurent la formation de liaisons π. On peut ainsi prédire que dansle méthane, CH4, les orbitales du carbone associées aux électrons de valence sont hybridéespour prendre part à la formation de liaisons σ. Par ailleurs, dans le méthanal, CH2O, l’unedes liaisons du lien double carbone-oxygène est de type π.
 Les orbitales hybrides des composés organiques sont formées à partir d’orbitales s et p, etleur nombre est égal à la somme des orbitales atomiques engagées dans le réarrangement.
 1.5 MODÈLE DES ORBITALES HYBR IDES 25
 C (6) : 1s2 2s2 2px 2py�
 Deux électrons
 non appariés
 JOHN CLARKE SLATER (1900–1976),physicien américain, introduisit lamécanique quantique dans l’étudede la liaison chimique.
 FIGURE 1.9
 Représentation de liaisons σ (a)et π (b) selon la théorie de laliaison de valence
 ou
 Liaison π
 2p
 Liaison σ
 2p
 2p 2p
 O (8) : 1s2 2s2 2px 2py 2pz�Deux
 électronsnon
 appariés
 Méthane
 Méthanal
 4 liaisons σ carbone-hydrogène
 2 liaisons σ carbone-hydrogène+
 1 liaison σ carbone-oxygène
 1 liaison π carbone-oxygène
 ⇒ 4 orbitales hybrides du carbone
 ⇒ 3 orbitales hybrides du carbone
 ⇒ 1 orbitale atomique du carbone
 H C O
 H
 H C
 H
 H
 H
 �
 Orbitale hybride : orbitale résul-tant de la combinaison d’orbitalesatomiques.
 a) b)
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FIGURE 1.10
 Formation des trois typesd’orbitales hybrides à partird’orbitales atomiques s et p
 Par exemple, une orbitale s et deux orbitales p forment trois orbitales hybrides notées sp2.On voit ainsi que le nom attribué à chaque type d’hybridation est lié au nombre d’orbitalesatomiques recombinées. Puisqu’il existe une orbitale s et trois orbitales p, les trois possibilitésde recombinaison (sp, sp2 et sp3) se retrouvent sous la forme représentée à la figure 1.10.On remarque que la disposition spatiale de ces orbitales dépend de leur nature : l’arran-gement est tétraédrique lorsque l’hybridation est sp3, plan triangulaire lorsque l’hybri-dation est sp2 et linéaire lorsque l’hybridation est sp. Les orbitales p non contributives àl’hybridation occupent un plan perpendiculaire à celui des orbitales hybrides.
 Les orbitales hybrides n’ont pas la même forme. En effet, la proportion du caractère s estde 50 % dans l’orbitale sp, et elle est réduite à 25 % dans l’orbitale sp3. Cette différence dansla contribution ne se reflète pas dans les dessins afin d’en simplifier la représentation.
 Les électrons qui occupent les orbitales hybrides et atomiques se distribuent selon les mêmesrègles que celles qui sont appliquées au remplissage des orbitales atomiques d’un atomelibre. Avec le carbone, qui compte quatre électrons de valence, ils se répartissent égale-ment dans chaque orbitale, quel que soit le type d’hybridation, en conformité avec la règlede Hund.
 Répartition des quatre électrons de valence du carbone dans ses orbitales hybrides et atomiques
 sp3 sp3 sp3 sp3 sp2 sp2 sp2 py sp sp py px
 26 CHAPITRE 1 STRUCTURES ORGANIQUES I • L IA ISONS CHIMIQUES
 120º
 1 orbitale s + 3 orbitales p = 4 orbitales hybrides sp3
 1 orbitale s + 2 orbitales p = 3 orbitales hybrides sp2
 1 orbitale s
 3 orbitales p
 Orbitales atomiques
 109,5º
 90º
 90º
 90º
 1 orbitale s + 1 orbitale p = 2 orbitales hybrides sp
 x
 y
 z
 1 orbitale atomique p
 2 orbitales atomiques p
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L’azote qui compte cinq électrons de valence est le plus souvent hybridé sp3 ou sp2. Avecce dernier type, deux répartitions sont possibles.
 Répartition des cinq électrons de valence de l’azote dans ses orbitales hybrides et atomiques
 On peut déduire le type d’hybridation d’un atome dans une molécule à partir de la struc-ture de Lewis, en comptant le nombre de nuages électroniques. Chaque doublet électro-nique ou chaque liaison, qu’elle soit simple, double ou triple, représente un nuageélectronique. Ainsi, on compte quatre nuages électroniques pour l’atome d’oxygène dansla molécule d’eau : deux nuages attribuables aux doublets d’électrons libres, et deuxautres pour chaque liaison simple. L’atome de carbone du méthanal comprend troisnuages électroniques : deux pour chaque liaison simple, et un pour le lien double.
 Quatre nuages électroniques Trois nuages électroniquesautour de l’oxygène autour du carbone
 Le type d’hybridation du carbone en relation avec le nombre de nuages électroniques estattribué selon les règles du tableau 1.5. Ainsi, chaque fois qu’un atome de carbone est liéà d’autres atomes par quatre liaisons simples, il est hybridé sp3, et l’arrangement spa-tial de ses quatre orbitales est tétraédrique. De même, on peut affirmer que les orbitalesde chaque atome de carbone formant les liaisons σ dans l’éthène sont de type sp2.
 Hybridation sp3 Hybridation sp2
 Il devient désormais aisé de décrire les liaisons dans les molécules, même complexes, etd’en déduire par la suite l’arrangement spatial. Ainsi, dans le méthane, les liaisons σ pro-viennent du recouvrement de chaque orbitale sp3 du carbone avec l’orbitale 1s del’hydrogène. La description complète des liaisons de cette molécule de même que celle del’éthène, de l’éthyne (acétylène) et du méthanal (formaldéhyde) sont données à la deuxième colonne de la figure 1.11. La disposition spatiale est également montrée, touten limitant les dessins à la seule représentation des orbitales p participant à la formationde liaisons π ; des traits figurent les liaisons σ pour simplifier les schémas (troisième colonnede la figure 1.11).
 H C
 H
 C
 H
 HH C
 H
 H
 H
 C
 H
 H OH O H
 sp3 sp3 sp3 sp3 sp2 sp2 sp2 py sp2 sp2 sp2 py
 ou
 1.5 MODÈLE DES ORBITALES HYBR IDES 27
 4 4 orbitales sp3 4 liaisons σ Tétraédrique
 3 3 orbitales sp2 3 liaisons σ Triangulaire
 1 orbitale p 1 liaison π
 ou 2 2 orbitales sp 2 liaisons σ Linéaire
 2 orbitales p 2 liaisons πCC
 C
 C
 Tableau 1.5Relation entre le nombre de liaisons d’un atome de carbone, son type d’hybridation et sonarrangement spatial
 Arrangement selon la structure
 de Lewis
 Nombre denuages
 électroniques
 Orbitales formant
 les liaisons
 Nature desliaisons
 Disposition spatiale
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FIGURE 1.11
 Description des liaisons etreprésentation spatiale desmolécules correspondantes
 28 CHAPITRE 1 STRUCTURES ORGANIQUES I • L IA ISONS CHIMIQUES
 H
 H
 Trait orienté versl’arrière du plandes orbitales p
 Trait orienté versl’avant du plandes orbitales p
 On peut aussi considérerque les orbitales de O
 sont hybridées sp2.
 H
 H
 H
 H
 C
 H
 C
 C C
 H
 H
 H
 HH
 C O
 H
 H
 C
 orb. py — orb. py
 H C O H
 H
 orb. sp2 — orb. 1s
 Méthanal(formaldéhyde)
 Liaison σ
 C H
 orb. sp2 — orb. pz
 Liaison σ
 C O
 Liaison π
 orb. py — orb. py
 H C C H
 orb. sp — orb. 1s
 Éthyne(acétylène)
 Liaison σ
 C H
 orb. sp — orb. sp
 Liaison σ
 C C
 Liaisons π
 orb. py — orb. py
 H C C H
 H
 orb. sp2 — orb. 1s
 Éthène(éthylène)
 Liaison σ
 C H
 orb. sp2 — orb. sp2
 Liaison σ
 C C
 Liaison π
 H C H
 H
 orb. sp3 — orb. 1s
 Méthane
 Liaison σ
 C H
 120°
 90°
 120°
 120°
 90°
 120°
 orb. px — orb. px
 H
 H
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1.5 MODÈLE DES ORBITALES HYBR IDES 29
 UN PEU DE CULTURE… CHIMIQUE
 L’hybridation des orbitales : zone grise en chimie
 Il n’y a aucune ambiguïté concernant le type d’hybri-dation d’un atome central lié à plusieurs autres, quelleque soit leur nature. Il en va tout autrement des atomesqui ne sont liés qu’à un autre, comme l’est l’oxygènedans le méthanal (figure 1.11). Dans ce cas, il n’existepas de consensus à propos de l’hybridation ou de lanon-hybridation de l’oxygène.
 La théorie quantique de l’hybridation des orbitales nedemeure toujours qu’un modèle, comme l’est celui desorbitales moléculaires. Cette théorie est en effet fondée surun traitement mathématique et s’appuie sur la mesureexpérimentale d’angles de liaison et non d’angles d’orbi-tales, ceux-ci ne pouvant être déterminés expérimen-talement. Ainsi, le modèle quantique de l’hybridationdes orbitales ne permet pas de démontrer que l’oxygène,dans le méthanal, possède des orbitales hybrides. Parcontre, notons qu’il n’est pas faux de considérer que
 l’oxygène est hybridé sp2 dans le méthanal, puisque troisnuages électroniques lui sont associés (une liaison dou-ble et deux doublets d’électrons libres) ; toutefois, cechoix ne repose sur aucun résultat expérimental.
 Plusieurs auteurs d’ouvrages de chimie générale et dechimie organique évitent d’aborder le problème en netraitant que de structures ne donnant lieu à aucuneinterprétation : il n’est question que de liaisons du car-bone avec un autre atome de carbone et avec des atomesd’hydrogène. Certains favorisent l’hybridation de tous lesatomes (à l’exception de l’hydrogène, évidemment)d’une structure chimique, même les molécules diato-miques, ce qui nous semble peu plausible dans ce derniercas. Enfin, sans avoir réalisé une compilation exhaus-tive, il semble qu’un plus grand nombre d’auteurs optentpour l’hybridation des seuls atomes liés à plus d’unautre ; c’est cette option que nous avons retenue.
 Voilà un sujet qui met en évidence le fait que certainsdomaines de la science, notamment la chimie, peuventcomporter des zones grises, faisant l’objet d’interpréta-tions diverses. Tout n’est pas que noir ou blanc. ...
 EXERCICE 1.9
 Déterminer quels atomes sont hybridés parmi les structures suivantes et quel type d’hybridation est associé à chacun :
 a) c) e)
 b) d) H C C C l
 HH
 H C C C H
 HH
 H C N H
 HO
 H C NH C O H
 H
 H
 EXERCICE 1.10
 Décrire les liaisons entre chacun des atomes des structures de l’exercice 1.9 à l’aide des modèles de la figure 1.11.
 EXERCICE 1.11
 Dessiner l’arrangement spatial des structures de l’exercice 1.9 en représentant les orbitales qui forment les liens π et ensymbolisant les liaisons σ par des traits ; se reporter aux modèles de la figure 1.11 comme exemples.

Page 46
                        

30 CHAPITRE 1 STRUCTURES ORGANIQUES I • L IA ISONS CHIMIQUES
 LE C
 HA
 PIT
 RE
 1 E
 N U
 N C
 LIN
 D’Œ
 IL
 NATURE DES COMPOSÉS CHIMIQUES
 Définition de la chimie organique
 Éléments des composés organiques : C, H, O, N, Cl, S, P.
 MODÈLE ATOMIQUE
 Noyauprotons (+) → Z (numéro atomique)neutrons
 chimie des composés du carbone
 chimie des hydrocarbures et de leurs dérivés
 C : 1s2 2s2 2px 2py
 2px 2py 2px2s
 1s
 Éner
 gie
 croi
 ssan
 te
 y
 x
 liaisons covalentes ou liaisons peu polaires
 le principe du « aufbau » (occupa-tion préférentielle des orbitales de
 basse énergie)
 le principe d’exclusion de Pauli(maximum de deux électrons par
 orbitale avec spins opposés)
 le règle de Hund (électrons occu-pant successivement des orbitalesde même énergie avec des spins
 parallèles)
 Diversité des liaisons
 Stabilité deschaînes
 Variété desarrangements
 Nature desliaisons :
 – C =– C – – C ≡ = C =
 – C – C – C – C – – C – C – O – C – C –
 – C –
 C
 C C
 CO
 C
 C C
 CC
 ⇐
 – C – C – O – C – C – – C – C – O – C – Caractéristiques
 gaz, liquides ou solides moléculairesfaible solubilité aqueuse (sauf s’il y a des groupespolaires et une chaîne courte)
 faible réactivité
 Électrons (–) : occupent desorbitales (énergie, forme et orientation caractéristiques) remplies selon
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LE CHAP ITRE 1 EN UN CL IN D’ŒIL 31
 TYPES DE LIAISONS CHIMIQUES
 MODÈLES DE LIAISONS
 1. Modèle de Lewis
 a) Disposition des atomesb) Détermination du nombre
 d’électrons de valencec) Répartition des électrons
 en appliquant la règle du doublet et de l’octet
 d ) Répartition des électrons en appliquant, si nécessaire, la règle des charges formelles minimales
 2. Modèle de la résonance
 ⇐
 H
 H C N O
 H
 a)
 3 H
 1 C
 1 O
 1
 N
 ⇐⇐⇐
 ⇐
 3 électrons
 4 électrons
 6 électrons
 5 électrons
 18 électrons
 b)
 H – C – N = O|H
 |H
 c)
 – C = C – | |
 A+
 A =
 A
 A
 Partage d’une, de deux ou de trois paires électroniques entreatomes (majorité des composés organiques)
 Partage électronique déterminé par la règle du doublet et de l’octet : huit électrons (deux pour l’hydrogène) occupent la couche externe des atomes d’une molécule.
 Utilisation de plusieurs structures de Lewis pour représenter la structure réelle d’une molécule.
 Covalente ⇒
 Ionique ⇒ Transfert électronique ⇒ attraction entre cation et anion
 Application de la résonance
 Atomes d’électronégativité différente associés par lien multipleA = B Électronégativité B > électronégativité A
 Système conjugué
 Déplacements électroniques
 Structures de résonance équivalentes ⇒ Même nombre de doublets d’électrons libres et de liaisons avec les mêmes atomes
 – C = O|
 – C = O – H|
 +– C – C = C – – C – O –
 – C = C – O –|
 – C = C – C = O| | |
 – C = C – C = C –| | |
 |
 + +
 | | | |
 |
 – C – C = C –| | |
 +– C = C – C –
 | | |
 +
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32 CHAPITRE 1 STRUCTURES ORGANIQUES I • L IA ISONS CHIMIQUES
 3. Modèles de la mécanique quantique
 ⇐
 σ
 π
 ⇐ σ
 π
 L’ensemble des électrons d’unemolécule occupe des orbitales
 moléculaires
 Seuls les électrons non appariésdes atomes prennent part
 aux liaisons
 liantes
 120º
 1 orbitale s
 109,5º
 90º
 90º
 90º
 Dispositiontétraédrique
 Dispositionlinéaire
 Dispositiontriangulaire plane3 orbitales p
 4 orbitales sp3
 4 liaisons σ
 1 orbitale p
 3 liaisons σ
 3 orbitales sp2
 1 liaison π
 2 orbitales p
 2 liaisons σ
 2 orbitales sp
 2 liaisons π
 C
 C
 C
 Cou
 Modèle des orbitales hybrides
 ⇐
 Les orbitales atomiquesengagées dans la formation
 de liaisons σ se recombinentet forment des orbitales
 hybrides
 Choix de la formule de contribution majeure
 1. Structure neutre
 2. Structure possédant le maximum d’octets
 3. Structure dans laquelle l’atome le plus électronégatif porte la charge négativeO
 rdre
 de
 prio
 rité
 Modèle des orbitales moléculaires
 liantes(attraction des noyaux)
 axes communs des orbitales
 axes parallèles des orbitalesantiliantes(répulsion des noyaux)
 Modèle de la liaison de valence
 H – C = O|
 H
 H – C – O|
 H
 + –
 |
 O|
 H – C – O – H H – C = O – H|
 O
 +
 –
 Structures de résonance non équivalentes
 ⇒ Nombre différent de doublets d’électrons libres et de liaisons
 ⇒ Même nombre de doublets d’électrons libres et de liaisons non répartis sur les mêmes atomes
 120º
 90º
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1.6 QUESTIONS ET EXERCICESSUPPLÉMENTAIRES4
 � Attribuer la valeur de la charge formelle portée par lesatomes des structures suivantes, en excluant ceux dont la charge est nulle :
 a) d )
 b) e)
 c)
 � Représenter la structure de Lewis des formules suivantesen respectant la disposition des atomes (certaines de cesstructures sont hypothétiques) :
 a)
 b)
 c)
 e)
 � Représenter les formules développées correspondant auxformules semi-développées ou stylisées suivantes :
 a)
 b)
 c)
 d )
 e)
 � Déterminer lesquelles des structures suivantes sont impos-sibles, et justifier brièvement :
 a) d )
 b) e)
 c) C H3 C H C C H C H3
 C H3
 CH3C l CH2 OH
 C l
 C lC l
 C l
 C l C l
 C l
 C l
 O
 NHC OC H3C H3C H2O
 HO O
 C H3
 C H3 C H O C H3
 C N
 (CH3)3C [CH2]2 C (CH3)3
 N O H C C O
 H
 C 5 H2
 H
 H
 N
 H
 N O H C N O
 H
 C H3 2 H
 O
 N O H C N O
 H
 C H3 H
 N2 H C N N
 H
 C H4
 H
 H
 H2 O H C C O
 H
 C2
 H C O
 O
 H C N N H
 H H
 H C N H
 HH
 H N C O H
 H O
 H C N H
 O
 QUEST IONS ET EXERC ICES SUPPLÉMENTA IRES 33
 FORMULE DÉVELOPPÉE ET FORMULE CONDENSÉE
 H – C – C – O – C – H|H
 |H
 |
 H|
 H||
 O
 C H 3 – C O O – C H3
 C H 3 C O O C H 3
 O
 O
 C
 C C
 C
 H
 H
 H
 H
 HH
 H
 C H2C H2
 C H2C H2
 H
 Formule développée : position relative des atomes et nombre de liaisons
 Formule semi-développée : groupement des atomes
 Formule stylisée : ligne brisée ou figure géométrique, selon le cas
 4. Les exercices dont le numéro ou la lettre est accompagné d’un astérisque ont un degré de difficulté plus élevé.
 d )
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� Représenter les formules stylisées à partir des formulessemi-développées suivantes :
 a)
 b)
 c)
 d)
 e)
 � Déterminer lesquelles des structures neutres suivantessont possibles et, le cas échéant, écrire une formuledéveloppée appropriée en excluant les structurescycliques :
 a) C3H4 c) C2H6NO e) C2H6O
 b) C2H4BrCl2 d ) C3H6O
 *� Compléter les structures de Lewis suivantes en ajoutant les doublets d’électrons libres lorsqu’ils sont nécessaires,et représenter les structures de résonance correspondantesen indiquant la proportion relative de chacune à la for-mation de l’hybride :
 a)
 b)
 c)
 d )
 e)
 *� Après avoir ajouté les doublets d’électrons libres sur lesatomes appropriés et en montrant le déplacement des
 électrons à l’aide de flèches courbes, représenter les struc-tures de résonance des composés suivants et discuterbrièvement de leur contribution relative à la formation del’hybride.
 a) b)
 c)
 d ) e)
 f) g)
 h)
 * Décrire les liaisons entre chacun des atomes des structuressuivantes et dessiner leur arrangement spatial en repré-sentant les orbitales qui forment les liaisons π, les liaisons σ étant symbolisées par des traits (compléterchaque structure en ajoutant les doublets libres sur lesatomes appropriés dans les structures de Lewis) :
 a) Cétène,
 b) Acide méthanoïque,
 c) Butényne,
 d) N-Méthylméthanimine,
 e) Isocyanate de méthyle,
 * Montrer comment la théorie de la résonance et celle del’hybridation des orbitales se rejoignent pour rendrecompte de la délocalisation des électrons dans le cationpropényle (cation allyle).
 Cation propényle
 � Déterminer la contribution relative de chaque structure de résonance de l’acide méthanoïque (acide formique) à la formation de l’hybride, et justifier brièvement.
 H C O H
 O
 H C O H
 O–
 +
 CH2 CH CH2+
 CH3 N C O
 CH2 N CH3
 HC C CH CH2
 H C O H
 O
 CH2 C O
 CH3 N C O
 CH2 CH NO2
 CH3 NH CNC l
 CH3 C(CH3) CH CH CHOH
 OH
 C OO–
 H C N N
 H
 C H2N2
 H2N C
 O
 O H
 CH3 CH2 CH O CH3+
 C H3 C
 O
 C H C
 O
 C H3
 CH2 CH CH CH CH2
 +
 C H
 C H C H
 C
 CC H
 C OOH
 C H2 C H3
 C H2
 C C H2
 C H
 C H
 C H(C H3)2
 C H2 C H3
 O
 C H3 C
 O
 C H2 C H2 C (C H3)3
 C H3 C H
 C H3
 C H2 C
 C l
 C H C H3
 C H3 C H C H
 C H3 C H2
 C H3
 C H2 C H3
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 H C O H
 O–
 +
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 NOMENCLATURERÉACTIONS
 STRUCTURESNOMENCLATURE
 RÉACTIONS
 Chimie organique présente l’essentiel des notions traitant de la chimieorganique ainsi qu’une introduction à la biochimie. D’une part, l’approchepédagogique est orientée vers une acquisition des connaissances indivi-dualisée, ce qui permet à l’étudiant d’apprendre à son propre rythme. D’autre part, le contenu est présenté de manière à faciliter le choix duprofesseur en fonction de l’importance donnée à la chimie organiquedans son établissement d’enseignement.
 Six chapitres ont été ajoutés à cette deuxième édition et portent sur les aldéhydes et les cétones, les acidescarboxyliques et les dérivés, les amines, les composéshétérocycliques, les glucides, de même que les acidesaminés et les protéines.
 La matière est présentée de façon que les étudiants s’y retrouvent facilement et que la lecture soit agréable. Le choix judicieux des couleurs, les photographies ainsi queles nombreuses illustrations contribuent à faire de l’ouvrageun excellent outil d’apprentissage. À la fin de chaquechapitre, une synthèse schématique facilite la révision de la matière.
 Au fil des chapitres, des capsules permettent aux étudiantsde mieux comprendre la matière en leur montrant l’impor-tance du rôle que joue la chimie organique dans la sociétéactuelle. On y traite aussi de controverses ou de décou-vertes qui ont eu des répercussions sur le développementde la science.
 Également chez l’éditeurChimie organique. Structures, nomenclature, réactions.Recueil de solutions, 2e édition, ISBN 2-89443-203-8
 Chimie organique. Expériences de laboratoire, 2e édition, ISBN 2-89443-202-X
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