CHM1721 – Chimie organique 

À lire : Chapitre 1, section 1-7, 9-12 
Exercices 1.16-1.17





· La chimie organique est l’étude des molécules contenant du carbon (C)
· La plupart contiennent de l’hydrogène (H)
· La plupart contiennent des hétéroatomes (atome ≠ C, H)
· Ex. N, O, S, Cl, Br, F, I …

On retrouve des molécules organiques dans : 

· plantes, animaux… : protéines, glucides, lipides, acides nucléiques… 
· hydrocarbures
· alcool, plastiques, parfums, textiles
· médicaments
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L’électronégativité : tendance d’un atome à attirer les électrons (e-) vers lui

· caractéristique qui aide à distinguer les types de liaisons et à comprendre la réactivité

Les liaisons chimiques 

1) Liaison covalente : A-B 
a. indique un partage d’e- plus ou moins égale
b. électronégativité ≤ 2 
c. ex. C-H (2.5 – 2.1 = 0.4)

2) Liaison ionique : A+ B- ou A- B+
a. différence d’électronégativité entre A et B > 2
b. Na+ Cl- (0.2 – 3.0 = 2.1) 




Les structures de Lewis

Exemple : Acide acétique (CH3COOH ou vinaigre) 

1) Compter le nombre total d’électrons de valence

C: 2 x 4 e- = 8 e-
H: 4 x 1 e- = 4 e-
O: 2 x 6 e- = 12 e-  

Note: 	anions = ajouter le nombre de charges négatives au total
	cations = soustraire le nombre de charge positives au total 

2) Tracer une liaison simple entre les atomes

· utiliser les indices dans la formule 
CH3COOH: 

[image: ]

3) Ajouter les e- restant comme e- libres (¨)

· # e- utilisés : 7 x 2 e- = 14 e-
· # e- restant : 10 e-
· commencer avec les atomes les + électronégatifs
· arrêter quand l’atome a un octet complet 
[image: ]







4) Faire des liaisons doubles et triples pours

· respecter la règle de l’octet
· minimiser les charges 

**Charge formelle : #d’é de valence dans l’atome isolé - # de liaisons - # d’é libres
À lire : Chapitre 2.5-2.10, 2.13, 4.3-4.6, 11.1, 16.1-16.2, 20.1
Exercices : Chapitre 2 # 19.20 et chapitre 4 # 20 

Dans le dernier cours : 

· Électronégativité
· Liaisons chimiques
· Structure de Lewis
· Charges formelles 


La théorie de la mécanique quantique 

· Les liaisons covalente sont formé par le recouvrement des orbitales 

Orbitale : Une région dans l’espace où la probabilité de trouver un électron est élevée 

· Les orbitales sont décrites par des fonctions d’ondes

Analogie : onde = vague (dans l’eau)


· Quand deux ondes se rencontrent = 2 possibilités
1) les ondes se renforcent l’une et l’autre
2) les ondes s’annulent (régions de densité électronique nulle)

Pareil dans les orbitale : 

	Noyau
Ex. H-H 	1S

Signe de phase négatif. 	Signe de phase positif 


1) En phase




	+                      =   

H1S		H1S		      Liaison simple

Orbitale atomique (O.A.)	Orbitale moléculaire (O.M.) 	σ (O.M.) liante

La liaison covalente par le partage des électrons dans 2 orbitales superposées 

2) De façon déphasée 

       Noyau	

	+                      = 

	H1S		H1S		Orbitale moléculaire anti-liante (σ*)


*** On obtient toujours autant d’O.M. que le nombre d’orbitale atomique utilisé pour former les O.M. Toujours une liante et une anti-liante. 


Représentation avec un diagramme d’énergie 
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La combinaison linéaire des orbitales atomiques (CLOA) 


	+	=	2 O.A. qui se touchent

             O.A.	O.A.	          O.M




La géométrie moléculaire 


Ex. méthanol (CH3OH)

C : 1 x 4 = 4é 
H : 4 x 1 = 4é 
O : 1 x 6 = 6é 

[image: File:Methanol Lewis.svg]

Géométrie tétraédrique

[image: File:Methanol-2D.png] 


· La ligne pointié indique que la liaison vas vers l’arrière
· La ligne grasse indique que la liaison pointe vers l’arrière

· La géométrie moléculaire est contrôlé par la géométrie des orbitales 


La configuration électronique du C 










	3 O.A. perpendiculaire 
                                          2px        2py       2pz



                           2s













L’hybridation (mélange) S + Px + Py + Pz 








			sp3






4 O.A. hybrides

Ion obtient toujours le même nombre d’O.A. hybrides que le nombre d’O.A utilisé pour les formés. 


Orbitales sp3 : adoptent une géométrie tétrahédrique (109o)

Dans le dernier cours : 

· La liaison covalente est formée par le partage des és dans 2 orbitales superposées
· Lorsque 2 orbitales atomique (O.A.) s’approchent l’une de l’autre, un orbitale moléculaire liante (O.M) ET O.M. antiliante sont formés 
· O.A. = 1s;2s;2px;2py;2pz…
· O.M. = σ et σ*
· O.M. hybrides = sp3 (s+px+py+pz = 4 O.A. sp3)

Dessinez le méthanol avec la méthode CLOA 
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On va dessiner le OH avec la méthode CLOA 

Pour oxygène (O) 





	2p	hybridation des O.A.		


2s







Énergie plus basse
        sp3


       H

H—C—O—H

       H


insert picture 



Exemple: formaldéhyde CH2O 

1) 
       H

H—C—O

      

2)
       H

H—C—O

       

H : 2x1é = 2é
C : 1x4é = 4é
O : 1x6é = 6é 
       = 12é

C.F : #é valence - #liaisons - #é libres 

1) C = 4-3-0=1
1) O = 6-1-6=-1
2) C = 4-4-0 = 0
2) O = 6-2-4 = 0




Pour le C 




		2p	                         hybridation 
	  s+p+p

2s



	2p
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3 O.A.  Hybrides 
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H—C—O







Pour l’O




	
	Hybridation 
	    s+p+p
	2p











	sp2


O.M. Π est formée par 2 O.A. p parallèle 

O.M. Π 	   =                  =            (liante)       	

O.M. Π*           = (anti-liante)



Exemple : Acétyle C2H2

H—C       C—H 

Une liaison triple indique : 

1) hybridation sp
2) linéaire 180o





	2p

	Hybridation
2s	   sp



	Orbitale 
	2px    2py (ou z)


      2 O.A hybride








Dessine l’acétylène avec la méthode CLOA 

insert picture 

	L’atome est liés a __* choses
	État
d’hybridation
	Géométrie
	Angles

	4
	sp3
	tétrahydrique
	109o

	3
	sp2
	trigonale linéaire
	120o

	2
	sp 
	linéaire
	180o




Dans le dernier cours : 

· l’hybridation des O.A. et la géométrie des orbitales

Aujourd’hui 

· les structures abrégées
· les isomères
· les conformations des molécules 
· les projections de Newman 

Rappel 

insert picture 

Les structures abrégées (formule simplifie représentation en « zig zag ») 

Isomère de constitution : composés différents qui partagent la même formule moléculaire et qui se distinguent par leur connectivité

· les H complétant la valence des C NE SONT PAS indiqués 
· il faut indiquer les hétéroatomes (O, N, Cl, Br…) ET les H sur les hétéroatomes 

Les conformations des molécules 

Conformation : Orientation particulière et TEMPORAIRE d’une molécule qui résulte de rotations autour des liaisons simple 

	Projection de Newman :

· façon d’illustrer clairement la conformation d’une molécule
· perspective le long de l’axe d’une des liaisons 
· Conformation décalé :
· plus stable 
· distance maximale entre les H
· répulsion entre les és dans 2 groupements 

· Conformation éclipsée : 
· moins stable 
· distance basse entre les H
· répulsion entre les és dans 2 groupements 

insert 2 pictures 

Les alcanes cycliques 

Ex. Hexane et cyclohexane 

· beaucoup de conformation possibles = hexane
· peu de conformation = cyclohexane 
· plus rigide
· les molécules se connectent mieux ensemble
· point de fusion et ébullition + élevée

Ex. Cyclohexane 




	= sp3


1) supposé d’avoir la géométrie tétrahédrique et les angles de 109o entre les liaisons

· cyclopropane est loin de la géométrie idéale

2) conformation ÉCLIPSÉ PERMANENTE

· molécule peu stable

Le cyclopropane a beaucoup de « tension de cycle » à cause de ces 2 fonctions. 






cyclopropane (60o)      cyclobutane (90o)       cyclopentane (>90o)     cyclohexane (109o)
Beaucoup de                                                                                           tension = 0     
tension (É + élevée)                                                                                É – élevée

· cyclohexane 
· tous les angles sont à 109o
· tous les substituant ont décalés

Cyclohexane en 3D 

 





 
       Vue de haut             Vue de côté 


2 types de substituant / positions 

1) Positions axiales (vers le haut / bas) 







2) Positions équatoriales 

1. Si le substituant est dans la partie à droite du cyclohexane, il doit pointer vers la droite
2. Ne pointe pas tout droit vers le haut, bas, gauche ou droit
3. 
	            H	H

                                                        H
                                             Coin qui pointe
                                                vers le haut

Conformation de bateau : 






	
I missed the Firday class and I still don’t have the notes. Anyone have theme?!

Dans le dernier cours: 



· molécule chirale
· atome chirale 
· la configuration RIS 

Aujourd’hui : 

· RIS : la suite
· composés méso
· propriétés physiques des stéréomères


Configuration RIS – suite 

2 exemples 

# max de stéréoisomères= 2n
n = # de stéréocentres 

· si la configuration de TOUS les atomes chiraux est INVERSÉE, cette paire de stéréoisomères sont des ÉNANTIOMÈRES
· Si non, ce sont des diastéroisomères


Les composés Méso 

*une molécule qui a des atomes chiraux MAIS QUI N’EST PAS CHIRALE = molécule achirale

MÉSO = molécule ayant ≥ 2 stéréocentres et qui est achirale 


Lorsque un des stéréoisomères est un composé méso, on obtient < 2n stéréoisomères 

En général : une molécule est achirale si elle possède un PLAN DE SYMÉTRIE 

Propriétés physiques des stéréoisomères 

1) les diastéroisomères ont des propriétés physiques différentes
· point de fusion (p.f.)
· point d’ébullition (p.é.) 
· solubilité 

2) les énantiomères ont des propriétés physiques identiques 

2 exceptions 
1) Activité optique : la lumière polarisée plane subit une rotation quand elle traverse un échantillon de l’un des énantiomères 
2) Les énantiomères réagissent différemment avec d’autres molécules chirales (ex. enzymes, protéines, etc) 

Les interactions intermolécules 

· classer les molécules en ordre croissant ou décroissant de p.f. ou p.é.
· prédire la stabilité d’un composé dans un solvant organique ou dans l’eau 

Interactions intermoléculaires : 

1) dipôle-dipôle
2) liaison hydrogène (la + forte)                moins fortes que les liaisons covalentes 
3) van der Waal (la – forte)                       ET ioniques

 

Isomère


Stéréoisomère


enantiomère


diastéromère


Isomère de constitution
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