CHAPITREL: LIAISONS CHIMIQUES




L. Liaisons chimiques.
L.1. Schema de Lewis.

+ Schema de Lewis d’un atome,
Chaque atome est entoure d’un nombre de points égal au nombre d’¢lectrons
de valence. Ex: H (j]

+ Schema de Lewis d’une molécule.
Les atomes §'unissent en mettant chacun en commun un ou plusieurs electrons
appartenant a leur couche de valence, Ex: He—H



1.2, Regle de I'octet.

* (az rares = Configuration stable = Huit ¢lectrons sur la couche externe
(sauf pour He : 2 électrons) = OCTET

* Chaque atome engage dans une liaison cherche a acquerir la configuration
électronique du gaz rare qui le suit dans la classification periodique :

= OCTET



1.3. Types de liaisons.

1) Liaison covalente : A EN faible <2 (EN = ¢électronégativite).

(C’est une mise en commun d’un ou de plusieurs doublets d’¢electrons entre deux
atomes identiques ou ayant des ¢lectronégativites voisines.
Chacun des deux atomes fournit un ou plusieurs électrons de sa couche externe.

AﬂD.B - A'B ou A—B (schéma de Lewis)



Exemples.

- Formation de la molécule de dichlore Cly:

Cl: ../ 38> 3p° = 7 électrons de valence

AN C— :Crcl: ou 1T-Cl

- Formation de la molécule d’ammoniac N113 ;

NN
RS
H

—

N/ 2 2p* = 5 électrons de valence

H—N—H

H



O/ 2s? 2p* = 6 électrons de valence

T
2t

Les doublets assurant des liaisons = doublets liants.

Les doublets n’assurant pas de liaison = doublets non liants ou doublets libres.

- La formation de liaisons ne conduit pas necessairement a la saturation de la
couche externe par huit électrons (configuration de gaz rare).

- Il peut subsister dans la molécule des cases vides (orbitales) sur certains atomes.

Exemple. Dans I’hydrure de bore BH;, le bore posséde une orbitale restée vide :
c’est une lacune électronique.



* Liaisons covalentes multiples J llalsun 1 (pi)

/
Exemples. - Le dioxygene : ‘0 ®-m® 0‘ - \0 — 0/

liaison G (sigma)

Les deux liaisons ¢ et T ne sont pas de méme nature.
Elles ont des énergies différentes.

"1 liaison ¢
TR @
- Le diazote : ‘N@ ----- @N‘ — ‘N — N‘ — et
@®--------oe- ®
_ 2 lhaisons &
H H H
N om N N o
C —/— O/ C—=—C
H 0 e



2) Liaison covalente dative.
C’est une mise en commun d’¢lectrons entre un atome B qui possede un doublet libre (non
liant) et un autre atome A qui comporte une lacune électronique :

A B —-"A—B®

Symbole : Fleche du donneur vers Paccepteur OU tiret avec des charges
formelles. L.’usage actuel est d’utiliser le symbolisme : “A—B®*

Exemples : le trifluorure de bore BF, et I’'ammoniac NH, forment un compos¢ d’addition.

IF T ITI H
'E~BI]”'*‘“I>‘4—H —— |IE E’lla 'Iw H

IFI H IF1  H

16S .../ 3s? 3p* = 6 €lectrons de valence
— « ' —

SO, : (-IS_O/ 0O,: P %OI’\

0 ®Q N O \0} 0°

N Ye——0O /

@fo \. \‘0/' ~
N




H B H 1+
R
H—N | JH" —— || H—N H
H _ H |

Les quatre liaisons N—H sont identiques

H

Autre représentation : |H N H

H

L’azote a en effet fonctionné comme donneur et a perdu un électron.



- H,PO,

- C10,
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5P ¢ we. / 352 3p? = 5 électrons de valence
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(7Cl : .../ 3s* 3p3 = 7 électrons de valence




 Mésomeérie _ _
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Les liaisons O—0 ne sont ni simples, ni doubles = longueur et eénergie sont

: e . .. 1+2
intermediaires (indice de liaison moyen : N, = ——=1,5)
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* Octet etendu et hypervalence : non respect de la regle de I’octet.

- Pour les élements de la deuxieme période = la regle de I’octet est respectee.
Exceptions : le béryllium Be dans BeCl, ou le bore B dans BF;,.

IFI
ICl—Be—Cll  [B—F
Fl

- Pour les autres ¢léments de la classification périodique : la regle de I’octet
n’est pas toujours respectée : extension de I’octet = Hypervalence.

Exemple : PCl; N P—Cl|



3) Liaison ionique : A EN grand > 2 (EN = électronégativité).
Condition : une tres forte différence d’¢lectronégativité entre les deux atomes.
Il v a un transfert total d’un ou de plusieurs électrons de I’¢lément le moins

¢lectronegatif vers I’¢lément le plus électronégatif = formation de deux ions :

A'/\_}B — A"l IB™ (B plus électronégatif que A)

Exemple : Na'q.' (jl[ —|Na™ ;CI7]

EN (Cl) = 3,1 ; EN (Na) = 0,9



4) Liaison covalente polaire dans un composé A-B.

A et B ont des électronégativités différentes :

= déplacement du nuage électronique vers I’élément le plus électronégatif (par exemple B);

— apparition de charges partielles 5" sur A et 8 sur B.

o* & —

A J B Pa.r L}]ll\-f:lltlﬂll, le \-I{‘:Ltc.ur L est

¢ E ‘ orienté de la charge négative vers la
ow charge positive.

e
— apparition de moment dipolaire réel : || L || =| charge | * distance

ﬁ [] [] []
uwll=le.d]*d | dans une liaison covalente polaire




Si la liaison est purement IONIQUE : = 8=1; |A+; B|= W= ‘ € ‘ d (en Cm)

= Wionique (€1 C.) = 1 = 1,6.10 ™ d gy =1,6.107.d (5,107 =1,6.10 ™ .d (4

|
or 1 Debye:}lﬂ 2';'C.m = | L (en Debye)=1,6 x 3.d(,1) :4,8.(1(,&)




* Détermination du pourcentage de caractere ionique (% i) d’une liaison covalente
A-B polaire (A et B sont des elements monovalents).

Le pourcentage de caractére ionique (% 1) d’une liaison A-B est lié a la valeur de 0
-510=0: laliaison est covalente a 100 % = (% 1) =100 6= 0%
-510=1: laliaison est ionique a 100 % = (% 1) =100 6= 100 %

§ = Hrdel  Midel

eld w

v
. Uréel _ (A’ 1)

% 1)=1000=—=x100/ avec: —

(% 1) " U el 100

Comme : |L . =‘ 0.6 ‘ d onendedut:

M




Exemple : H-F (
., =198D=6,60.10"" C.m W, = 1,6.10‘”.d(mJ =14,72. 107" C.m

d=0,92A=0,92.10""m Ui =4.8dy)=442D

. .98
% i) =22l ¢ 100 =22 x 100 = 45 %

Hi 4,42
0=045| = |04

Ho 04 ‘




1.4. Limites et insuffisances du modéele de Lewis.
Le modéle de Lewis :
- permet d’interpréter d’une facon satisfaisante les mécanismes

fondamentaux de formation et de rupture des liaisons.

- n’explique pas les propriétés magnetiques des molécules ou des ions
moléculaires.

- n’apporte pas d’¢léments sur ['orientation geomeétrique des
liaisons, la difféerence de comportement entre les liaisons ¢ et les
liaisons .



2. Géométrie des édifices covalents. Regles de GILLESPIE.

Ce n’est pas une nouvelle théorie de la liaison, mais un procéde de
raisonnement (simple et efficace) qui permet de prévoir de facon
qualitative la géométrie des petites molécules covalentes. Ce modele est

basé sur la répulsion des paires ¢lectroniques de la couche de valence.

V.S.E.P.R.

(Valence Shell Electron Pair Repulsion)

AX_E

m n

A : atome central

X :atomeliea A

m : nombre d’atomes X liés a A

E : doublet libre autour de A

n : nombre de doublets libres autour de A



Regles de Gillespie

1) Tous les doublets (liants et libres) de la couche de valence de ’atome
central A sont placés a la surface d’une sphere centrée sur le noyau.

2) Les doublets d’¢lectrons se positionnent de telle sorte que les
repulsions électroniques soient minimales (les doublets sont situés
aussi loin que possible les uns des autres).

A“X m E n
n Géomeétries de base

linéaire

triangulaire plane
tétraédrique
bipyramide trigonale
octaédrique

SN R W -+




AX,

Géométrie de base linéaire Hybridation : sp

H—Be—H
- \
0=Cc=0Q

La géométrie adoptee est celle qui éloigne au maximum les deux doublets

= o= 180°

Molécule linéaire




AX,

Géométrie de base triangulaire plane

Hybridation : sp?

o= 120°
Molécule triangulaire
plane
AXZE Hybridation : sp?
T
/ —_—

(f \\\ Cll

______ _ —"
o< 120° O =A Y
“{ & _ __ @.7 IS“\ Molécule coudée ou angulaire
N P Cl|

- o
-
e -

Exemple : SnCl,

Un doublet libre E occupe un volume supérieur a celui d’un doublet liant au voisinage
de I’atome central = o0 Yy ; o0 < 120°



Géomeétrie de base tétraedrigue

AXGE Hybridation : sp3

o < 109°28°

Exemple : NH,
o =107°

Pyramide
trigonale

|
H ——T—H
H
Exemple : CH,
Ol = 109°28°

Hybridation : sp3

AXIEI Hybridation : sp3

o << 109°28°

Exemple : H,0
o= 104°

Molécule
coudee en forme de V
ou angulaire




(a) : axial
(e) : équatorial

t

Exemple : SF |

AXS Hybridation : sp’d

AX,E

Géomeétrie de base :
Bipyramide trigonale

PF,

(e)
o=120°
B =90°

Hybridation : sp’d




AX; |Geometrie de base octaedrique (ex : SFy)

AXSE Hybridation : sp3d?

Pyramide a base carrée

AXE,
.-"'.---Fﬂ_'-'___\-\-
-
@\ e
E A
""ﬁ:-.__._ -_-“:.m_.-
\ @ / IE“““i -+
k\“"ﬁ-_ e —_.-""_E“»R_

- ETE

Exemple : BrF,

Molécule plane carrée

Exemple : XeF,



2 doublets AKE
linéaire : o= 1807

3 doublets AX4
triangle plan : o= 120° mais aussi AX,E,
= o< 120°

4 doublets AX,
tétraedre : o= 109°28°, mais aussi AXE, et
AXHE, = o< 109°28°

S doublets AX
o =120°, B=90°
bipyramide a base triangulaire, mais aussi :

6 doublets AX,

octaedre : oo = 90°,

mais aussi : AxsEl.. A}i4E2. AXSES et
AXHE,



3. Théorie des orbitales moléculaires.
Meéthode : C.L.O.A. : Combinaison Linéaire des Orbitales Atomiques.

3.1. Regles genérales.

Diagramme d’energie des orbitales moleculaires.

La repartition des electrons de Ia molecule dans les orbitales moleculaires suit les
regles donnees pour les orbitales atomiques :

* remplissage prioritaire des niveaux d’energie les plus bas (remplissage par energie
croissante);

* sur un méme niveau : remplissage du plus grand nombre possible d’orbitales avec
des spins paralleles (Regle de Hund).




1) Les orbitales moléculaires sont obtenues par combinaison lineaire d’orbitales
atomiques : * d’energies voisines (AE <12 eV)
* de symetries compatibles (recouvrement non nul)

2) Le nombre des orbitales moleculaires (0.M.) est egal au nombre des orbitales
atomiques (0.A.) utilisees dans la combinaison linéaire.
3) Types d’ O.M. : O.M. liantes

O.M. antiliantes

0.M. non liantes
4) Le nombre des electrons dans les O.M. est egal au nombre des ¢electrons dans

les O.A.



Combinaison des orbitales 1s dans H,.
L’orbitale s est de symétrie sphérique

@ atomes isoles
B

A

Is(Hy )+ 1s(Hg)— o, : recouvrement axial () LIANT (fusion des lobes)
Is(H 4 )-1s(Hg) = 6 % : recouvrement axial (6*) ANTILIANT (pas de fusion des lobes)




Combinaison des orbitales 1s dans H,.
L’orbitale s est de symétrie sphérique

@ atomes isolés
A

B

Orbitales en opposition de phase

Orbitales en phase

recouvrement des m »

+/ 7+ z

\’)\T/ > 7 orbitales w
A
A “BI + w \uls,\ b WISB
1sp "~ Visg / Plan nodal
- -
& o
a tp/ |
orbitale liante orbitale antiliante

o o*

) )



Diagramme des orbitales moléculaires de H,.

atome H ,
molécule Hz

atome Hy

g, :orbitale moléculaire liante

o, orbitale moléculaire antiliante

* Configuration électronique de H, :
* Indice de liaison N,

N=12(m-n%)=122-0)=1

cr{s“

N;=1/2 (nb = OM liantes — nb €~ OM antiliantes)




Combinaison des orbitales s et p.

Recouvrement axial d’une orbitale s d’un atome A et d’une orbitale p. d’un atome B.

>

(par convention : I’axe internucléaire est 1’axe z) >

8

P,

1) Recouvrement axial liant :

I Syt Pus) = Oy, : recouvrement liant (fusion des 2 lobes)

2) Recouvrement axial antiliant : /Plan nodal
777

S SRS
B Zz

A

|
=
+
A
N

_ * R ’ 3 B
Sa,— Pgp) = 0%, : recouvrement antiliant




Recouvrement entre une orbitale s et une orbitale p_ou p..

s(A) + Px,;.-(B} — rien (pas de recouvrement)

(les symétries des O.A. ne sont pas compatibles)

xXouy
A

L’intégrale de recouvrement: S=8§, +8§,=10
— recouvrement NUL (non liant)




Application : cas du fluorure d’hydrogeéne HF.
1) Données : E;(H) =-13,6 eV ; E5(F)=-43 eV ; Ezp(F) =-20 eV
2) Combinaisons linéaires des O.A. :
* pas de combinaison linéaire entre 1s(H) et 2s(F), car AE > 12 eV
* pas de combinaison entre I1s(H) et 2p_ou Zp.\ (F), car le recouvrement est nul
* combinaison linéaire entre 1s(H) et 2p,(F)
-AE =64 eV
- recouvrement axial non nul (recouvrement possible)
3) Le nombre des O.M. =le nombre des O.A. =2

1s(H) + 2p (F) — Oy, : recouvrement liant

1s(H) - 2p,(F) — O, : recouvrement antiliant



Diagramme d’énergie des O.M. de HF.

Données en eV :
Els(") =— 13,63 E;,{F} =— 43; EIP(F) =-120 = entre 1s(H) et 2s(F), car

Pas de combinaison linéaire

AE> 12 eV

Configuration électronique : ... / 2s% 0,2, (p,% p,?), 6%y, |Indice de liaison N; =

sp *

AE > 12 eV
0.A. A O.M. A 0O.A.
O __» orbitales non liantes
/ P
1 4 \
]s‘ _T_\.\\ S \\\
Py ;
\ 2A\| :
P“\ﬁ / HH + Zp B -5
\ _
Osp | i H-F
v Al 2s | 4] 2
v E 2
H HF F

2-0
P




Combinaison des orbitales p, p, p..

Recouvrement axial de deux orbitales p_appartenant a 2 atomes A et B.

1) Recouvrement axial liant :

. .-
Z y 4
A B A B

p,(A) + p,(B) = 0, : recouvrement axial LIANT (fusion de 2 lobes)

2) Recouvrement axial antiliant :
Plan nodal

C><;C><}©<{>Q

p,(A)— p,(B) = ¢7, : recouvrement axial ANTILIANT (pas de fusion de lobes)




Recouvrement latéral de deux orbitales p  ou P\ appartenant a 2 atomes A et B.

1) Recouvrement latéral liant entre 2 orbitales paralleles.
Xouy
‘ -

I(lll}' xXouy Xouy

-

‘ &
- -
> + z
B

Pyoup, (A)+poup,(B)=>mounty |q oin

‘ Recouvrement latéral (m)
£ LIANT (fusion de 2 fois 2 lobes)

yont la méme énergie

2) Recouvrement latéral antiliant entre 2 orbitales paralléles.

xXouy X0
A A

+ -
+ .
- -

P, ou p, (A)—p,oup, (B) > " oun’,

& [ 3

uy Xouy xouy

Recouvrement latéral (%)
ANTILIANT

n', et T ont laméme énergie




Applications.
Dioxygene : O,
1) On s’intéresse uniquement aux O.A. de valence des deux atomes O, et O
(2s et 2p).

2) Données : E4(0) =-34eV : Ezp(O) =-17 eV
3) Le nombre des O.M. = le nombre des O.A. = 8

*25(0,) + 25(0p) > 0 et 6% ( Recouvrement axial liant et antiliant)
*2p,(0,) *+2p,(0p) — 7, et T*, | N
( Recouvrement latéral liant et antiliant)

+2p,(0,) +2p (Op) - T, et T*,

*2p,(0,)*2p,(0p) >0, etc*, (Recouvrement axial liant et antiliant)

Y Ordre énergétique : [0, <0* <0, <Tm =7, <T¥ =71% <G*




Diagramme d’énergie des O.M. de O, :

g0: 152/ 252 2p4 Molécule paramagnétique :

présence d’électrons célibataires

0.A. TN 0.A.

=,

(3]
o
—
‘_a"‘-.‘.
# '
=,
*" »
-
5
w4
¥
pram
-

X . Jd_,r" r[)
“‘%gz AE =17 eV

;"“"n
g7 " +
2s

0.5.. ) OB

wn
T
'3
FEY
'l L
W L1
L]

électrons de valence

Configuration électronique de la molécule O, :
% * *
o,} 0,*% 0., (1, , ), (1, , 7T, ™), 6,




Indice (ou ordre) de liaison :

Nj = (nb électrons .M. liantes — nb électrons Q.M. antiliantes)
2

Dans O, I'indice de laisonest: Ny = ———=2

Lorsgue 1'indice de liaison N, augmente :
!

= 1 - ’¢énergie de dissociation E . de la liaison augmente
— 2 - la distance interatomique (longueur de liaison) diminue

. Longueur

Molécule  N; gy o1l de liaison
(A)
F, 1 153 1,41
0, 2 494 1,21
0, 2.5 652 1,12
N,* 2,5 853 1,12

N 3 945 1,10




Diagramme d’energie des O.M. de N,.

Azote:Z=17:1s%/2s° 2p3

0.A.

LY

t

= ® Y
x K ¥ ,
A
f I et
r
G,
IT:'.
L] ‘H‘\
a 3 -3
E’F'
O

L5 ]
=
—
—t—
-

electrons de valence

o
o
e
£
#
=
———
'y
LY
[
a
%
-
pr
#
-
o,
S,

Ty

b-d
w

-

-
-
-
=
- ﬂ—{—i—
S,
N,

P
-

N2: molécule Diamagnétique

Données :
E,(N)=- 26eV: EZP(I\'} =—15¢eV

_'\‘E[Z]JI'IZS} =11eV
! 1
0.A. recouvrement entre 2s et 2p,
! !
i ! 1 2p
I E(r,, n,) <E(oc,)
AE|=11eV

[ ]
W

Configuration : 6.2, 6.2, (1.2, :'1:},3), o}

§-2

Dans N, : indice de liaison : N; = %:3
Représentation de Lewis : IN=N|

| liaison a, axiale, 2 haisons « latérales




Energie (eV)

des orbitales atomiques de valence

de quelques elements

25 2p 3s 3p
N -26 — 15 - -
0 -3 - 17 - -
I —43 — 20 - -
P - - - 19 - 11
S - - -24 -12
Cl - - -29 - 14




4. Interactions faibles.

4.1. Liaison Hydrogéne : E ~ 10 2 30 kJ.mol™!

i~

e &+ A : élément plus électronégatif que H
A—H, &
Y

B : élément électronégatif avec un doublet libre

(halogenes ; O ; N ; etc...)

* Liaisons Hydrogéne intermoléculaires :
S

10 |§+ 5 H
o —_— e, _/
5~ &t Se—n AN H—o~ 10
O — O—Herl O =

(j__“ -Qé_ ........ [[f"'n.--
o5
* Liaisons Hydrogene intramoléculaires : O—H,
0.0, & @ P
Qs <
Cll O—H

orthochlorophenol acide orthohvdroxybenzoique



Interactions de Van der Waals : E ~ 0 a 20 kJ.mol™..
Trois types :

a) Interactions de Keesom (entre dipoles permanents).
* Entre deux molécules ayant un moment dipolaire permanent.

-5 +d -5  +3
CH CH
N C=—=() === ixc — T¢ ébullition acétone = 56°C
T° C,H,, (butane) = - 0,5°C
CH3 CHE (le butane et la propanone ont des

& ----- & masses molaires voisines)

+3 -0 +5 =0
b) Interactions de Debye (entre un dipole permanent et un dipole induit).

¢) Interactions de London (entre un dipole instantané et un dipole induit).






