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Rappel Atomistique

= Atome:
Niveaux énergétiques (Zn?)
| G nuage d'électrons (chargés @} K: 2 électrons (n=|)
i - L: 8 électrons  (n=2)
/ e ' M: 18 électrons (n=3)
\ o . VAl | Z protons(ehargés @B) | 4 1y cisons N: 32 électrons (n=4)
¢ v ia © i N neutrons (neutres) 050 électrans ("=5)
% Hjﬂ;/ P: 72 électrons (n=B)
Bohr 0:98 electrons (n=7)
Nombre de masse A=Z+N A Charge:

Numéro atomique Z
= Nb de protons

e q=0:atome neutre
 q+0:ionavec Nb d'électrons E =Z- q

Igl]

B3 2+
70 [:l.l

Remarque:

= |sotopes : méme Z ( 2C, SC,“C)
= |sobares : méme A (“C et '“N)
= |sotones : méme N (°C et “N)




» [Couches et sous-couches électroniques

* [Louches électronigues: N e
i } i _ f/f ﬂ \ -« Plus n est élevé, plus
les electrons se déplacent sur des couches électroniques, = N
caractérisées par leur mombre guantigue principal n \ A A f Gy
: . T
n = entier positif nonnul: n =1, 2, 3.4, etc. \H___/
 Sous-couches électroniques:
Chague couche se subdivise en une ou plusieurs sous-couches, dont * /=11: sous-couche de type s
|la forme est caractérisée par le nombre quantigue secondaire £ = /=1 sous-couche de type p
/=entiertelque:0< £ <n-| = /=/:sous-couche de type d

Exemple: Soit [a couchen=2;ona #=00ou #=1:|a couche n = Z est donc constituée de deux sous-couches notées (2s) et (Zp).

* [Orientation des sous-couches électroniques:
Une sous-couche est formée de une ou plusieurs orbitales,

= [In peut associer a chaque orbitale une case quantique

caractérisées chacune par le nombre quantigue magnétique m. type s type p type d
. m=( m=-1:00ul m=-2;-1;0;1ou2
1= EI‘I’[IEP tEl qUE B [ s +[ une orientation trois orientations cing orientations

« Spin d'un electron : Tout électron est caractérisé par son sombre quantigue de spin s: s = /2




= Répartition des électrons

* Regles de remplissage (Pauli, Hund et Klechkowski) : Chemin de Klechkowski
Selon |a forme de |a sous-couche il y a un nombre limité d'électrons. couche
= sous-couche de type s : Z électrons maximum |t} ; :f::
= sous-couche de type p: b électrons maximum [t [t} |} 3 ﬁ?ﬁ
. 4 4f
» sous-couche de type d : 10 électrons maximum | $3 [ 1) (10| 11} : _
= sous-couche de type f: 14 électrons maximum [t | t4] 4|t (L (1) (T 6 6p 6d 6f
* LConfiguration électronigue:  Louche de valence
Elle donne la répartition des électrons sur les sous-couches L'est la dernigre couche occupée par les e-
Exemple: avec le n |e plus grand et les sous-couches en
| cours de remplissage.
« Atome d'oxygene 0 (Z= B) : 1s? 2s? 2p* \\NIJN . 0(=8)1s 252 2ph
IR ARERIREE ti D 1 o A(Z=13):1s 2s? 2pb 3s? 3p!
2 £ B I~ « Fe(Z=26):1s? 25? 2p° 3s? 3pF 3d hs?




ns' Tableau Périodique des éléments nsZnpf

15 16

(n-1)d*, ns? (ns' ou ns?) avee | <x < 10

10 11

Solide 0 Métaux alcalins Metalloides
Liauid Métaux alcalino-terreux ‘

- [ Métaux de transition Non-métaux
Gazeux [ Métaux pauvres ] Halogénes

B Lanthanides
Inconnu [0 Actinides B Gaz rares




Jans
Jans

Introduction

a nature, & part les gaz rares, trés peu de corps sont formés d'atomes isolés.
a plupart des corps qui nous entourent, les atomes sont liés les uns aux autres

our
const

ormer des molécules dont |'énergie est plus faible que celle des atomes qui les
tuent. La molécule est le résultat d'un assemblage d'atomes (Z ou plusieurs),

liés entre eux par des liaisons chimiques.

= liaisons interatomiques : = liaisons intermoléculaires :
v liaisons covalentes v liaisons hydrogene
v liaisons ioniques v liaisons de Van Der Waal
v liaisons métalliques




Chapitre .

Liaison covalente et

béométrie des édifices Moléculaires




|. Liaison Covalente

. Définition :
La ligison covalente est toute liaison implique un partage d'électrons entre deux atomes. Ce type

de liaison apparait principalement lorsqu'une molécule est formée de deux non-métaux, de deux
atomes identiques ou lorsqu'un non-métal se lie avec I'hydrogene.

2. Théorie et Représentation de Lewis

*En 1916, G.N. Lewis expliqua |a formation de la ligison covalente entre 2 atomes
de I'H par le faite que chague atome fournit son propre électron célibataire pour
former un doublet ou une paire électronique. Seuls les électrons de valence de = @@
'atome peuvent étre impliqués dans |a formation de cette liaison. T

*Dans la représentation de Lewis, on ne représente que les électrons de valence. O
In électron célibataire est représenté par un point : :
Ine paire d'électrons est représentée par un tiret : — ;

Ine case quantique vide par un rectangle ; [



= Electrons de valence:

Ce sont les électrons situés sur la dernigre couche occupée de |'atome. lls forment la partie externe du nuage
électronigue et sont donc les premiers & entrer en interaction avec des atomes vaisins. Les propriétés chimiques
d'un atome dépendent largement de la structuration de ses électrons de valence.

= Valence d'un atome:

Le nombre d'élertrons célibataires donne la valence de I'atome, c.a.d le nombre de liaison que peut former un atome.
- L'hydrogene( ™ ) possede | électron célibataire : il est monovalent.

- 'oxygene ('C*) possede 7 électrons célibataires : il est divalent.

- ['azote (° ) posséde 3 électrons célibataires : il est trivalent.

- |'atome de carbone(*$*) possede 4 électrons célibataires : il est tétravalent.

= Notion de |'électronégativité:

(n définit I'¢lectronégativité () d'un atome comme sa capacité a attirer les B =t
4lactrons & lui au sein d'une molécule. @ o

/ =

Q neret: -5 = @9
et st by, (= g =) fbl <17 - lsison covalente N
A—A A—B

- Si Ax (: XB _XA) grande > |7 ________ > |iﬂi3|]r| iIIII'quUE B plus électronégatif que A




J. Regle de |'octet

La regle de |'octet stipule qu'un atome tend & former des ligisons jusqu'a ce qu'il soit entouré de
8 électrons (octet) de fagon a acquérir la structure électronique de gaz rare le plus proche de lui
dans la classification périodique. Cette regle n'est applicable que pour les éléments des blocks s et
pavec [ > 4.

Les atomes d'hydrogene (H) et de lithium (Li) proches du gaz rare hélium (He) chercheront a avair
2 électrons sur leur couche externe, c'est |a regle du duet.

ﬁ Exceptions : || existe des molécules stables dans lesquelles des atomes s'entourent de MOINS ou PLUS de 8 e-

= - lcul “F- <E°
b e e O _ RNy
G—Be—Cll [B—E1 Sl RN
= Yl Fo -F
BeCl 3
e BF A, SF

Octet incomplet --> Composé Hypovalent Octet &tendu --> Composé Hypervalent



4. Types de liaisons covalentes

4. Liaison covalente simple :

. - 1!
Chaque atome fourni un e- de sa couche externe pour former la ligison: A B = AB  ou A-B

Exemples: représenter selon Lewis les molécules suivantes;

o Difluor Fy :F(Z=19):1s” 2s% Zp?

Couche interne Couche de valence .
armlary 'QDE ‘ N ““* A retenir
F. th] |ttt _ _ o o , .
H Foo B B o P |10 T G
- TIRENIETRE < E\’NIS ne sintéresse
ls? 2s* 2p? Paire non liante qu aux élEEtPUﬂS EIE
. udbletlbrs | valence  de  chague
* Ammoniac NHy : N (Z=7) ; H (Z=1) t
e Acide hypochloreux HOCI; O (Z=4) ; CI (Z=17) atame.



4.2. Liaison covalente multiple :

Dans certains molécules les atomes mettent plus d'un doublet électronique en commun et peuvent

ainsi former une double ou triple lisison.  » ——=

B

Double liaison
Exemples:
o ledioxygene O, : 0 (/=8): 1s” 2s? 2p*
|52 25’ Ip* Liaison  (pi)
0. RANAEIRNTNI R /
8 58 — o0
g[l : N [Tt |1 Liaison o (sigma)
ls? 24! 2p 7

A B

Triple liaison

Q" |ntéret:
Pour une paire donnée d'atomes,
les liaisons triples sont plus

o lediazote N, :N(Z=7):Is” 252 2p*

|52 7s? 2p?
R RIME
N[ B [T
|5 25! 7p?

courtes et plus stables que les
iaisons doubles, qui, elles, sont
nlus courtes et plus stables que
es liaisons simples.




4.3. Liaison covalente dative ou de coordination :

['est une mise en commun d'électrons entre un atome B qui possede un doublet libre (non
liant) (donneur) et un autre atome A qui comporte une lacune électronique (accepteur).

Al B —A—B®

Exemples:
IF| H Fl H

e Le tritluorure de bore BF; et I'ammoniac NH; : IE—BU"'““‘IIIL—H . .E_E}%_Tﬁ_ﬂ
Fl  H FI H
%J o

e Acide phospharique (H;P0, ) - H—0 1‘: 0—H — [g—0—p>" 0—H
101 101
! :




9. Notion de Charges formelles:

Un fait apparaitre des charges formelles pour indiquer qu'il y a eu "perte” d'un e- pour B et "gain”
d'un electron pour A. La somme des charges formelles est Bgale & /g charge réelle portée par la

molécule
N : nb e- de valence de |'atome
CF=N-(E+L) { E: nbe- libres autour de I'atome
L : nb de liaison que fait |'atome
*Nretenir: Ligison=le- ;| Doublet libre (non liant)= 2 e-
Exemples:
X3 H
sCls | s C: C,=4—(0+4)=0
| C—“: O: C,=6—-(6+1)=-1
H_ﬁ;: —> P: C,=5-(2+3)=0 *Il\ll—H i e Pl
|
H H




b. Polarisation de la liaison covalente: Notion de Moment dipolaire:

Uuand deux atomes liés sont identiques (ou que leurs électronégativités sont équivalentes) les e- de
liaisons se partagent équitablement entre les deux atomes (liaison covalente normale). Alors,
quand les deux atomes ont des électronégativités différentes, le (ou les) doublet(s) de liaison de
covalence tend & se rapprocher de |'atome le plus électronéqatit (liaison covalente polaire).

b.l. Moment dipolaire :

Le moment dipolaire () d'une molécule A-B est [a tendance que possede |e doublet d'glectrons a
se rapprocher de ['atome |e plus électronéoatit (B). La liaison est non symétrique, ['atome B regoit
un exces d'electrons et acquiert donc une charge partielle négative(-8). Inversement & ['atome A,
perd des électrons et acquiert une charge partielle positive(+5). La molécule est analogue & un
dipdle électrique.

. +0 -5
Y < Ag A—e—§ devient A ° R




Le moment dipolaire (p) est une grandeur vectorielle caractérisée par:

» sa direction : celle de |a liaison.

= son sens : Par convention, |e vecteur 4 est orienté de la charge négative vers la charge positive.
® sa norme ou intensite :

C.m —Un = |8.E

+5 5
.d=q.d A<”—B
< r -

Avec | d la distance entre les atomes ligs (en m)
S :est la charge partielle d'un atome lié (en L)

e:charge dune-;e=16104C

En pratique on utilise une unité mieux adaptée : Le Debye : 1D = 3,33 10-30 C.m

A 1a charge partielle & doit normalement étre exprimée en Coulombs (C), en pratique on utilise trés souvent

comme unité |a charge € de ['électron. Les charges & (exprimées en unité e ) ne sont pas des charges entigres.
Ces charges sont totalement différentes des charges formelles des schémas de Lewis moléculaires et ne doivent
pas étre confondues avec elles.



Pour les molécules poly-atomiques, les moments dipolaires des liaisons  s'ajoutent
vectoriellement. Leur résultante est le moment dipolaire global de la molécule:

2! - - -
A = B (n 3 Higr = Upg + Uy

donc || ﬁABE||2 = || IjAB 12+ ] ﬁm:”z + /]| ﬁAB ] .L_iAE”

=> phgp = Mg + HAg + Ziyg byg COSQL

Deux cas se dégagent tout naturellement ;

- 3i les 2 liaisons AB et AC sont identiques (Ex:H,0): HZAB[; = ZHZAB (I+ cosat) => g = 25 cos(a/2)

- Si les 2 liaisons AB et AC ne sont pas identiques:  p2yge = UWoag + Woar + Z1g Mg COSQL

=> Mage = \/ Mg *+ Wop + 2pg My COSO



b.Z. Pourcentage ionique d'une liaison

La détermination du pourcentage ionique d'une ligison nécessite |a connaissance du moment dipolaire
de ligison et de la longueur de celle-ci. || est exprimé par:

C.m D
% ionique = ——— x 100 = 100 x & = pC. m) ><100=20,8”(>

X 100
ﬂionique E(C) : d(m) d(Ao)

A e pourcentage de caractere ionique (% ionique) d'une ligison A-B est lié & la valeur de &
-5i & = [ : |a liaison est covalente & 100 % => (% ionique) =100 x6=0%
-si® =1 :laliaison est ionique 3 100%  => (% ionique) = 100 x & = 100 %

Aussi, Le rapport & /e mesure directement |e pourcentage ionique de la liaison, par exemple si
6 /e =110 on dira que |a liaison est ionique & all %.



= Application |:
= Molécule H,0

Lalculer le moment dipolaire pgy en (D): puis le moment dipolaire global () de la molécule d'eau?

(n donne : angle HOH = a = 104°, dgy = 0,096 nm , & = 0,325 ete = [6I0M L avec [ D = 3,33 1030 C.m

|. Calcul du moment dipolaire w1,y de la liaison O-h:

16.e|.d 0,325 X 1,6.1071% x 0,096.107°

HoH = 33371030 — 3,33.10-30 = Ll
2. Galcul du moment dipolaire iy, de la molécule H,[: O
. o Hon Moy
les 7 liaisons UH sont identiques, donc : 4
H H
Wyop = 2ugy tos(o/2) = 2x 1ol cos(104/2)=1,84 D q



= Application 2:
= Molécule H-F

[alculer le moment dipolaire ionique (w,,,,,) et déduire le pourcentage ionigue (%0 ionigue) de |a
liaison H-F7
On donne : e =198 D =6.6010-0Cm . d=032A=03210"0m ete=1610-8C

Miicse = B - 0 = LB078 x 082100 = 14,72, 100 Cm = 442D
=> (% ionique) = (pye / Pignicee) X 100 = (198/442) x 100= 43 %

lna

Donc on dit que |a liaison dans H-F est ionique & 4a %.le reste (I00-40=00% ) et une liaison covalente

Deplusona; 9% ionique = 100 x5 => & = (% ionique)/ 100 = 0,45

=> Chaque atome porte une charge partielle de 048 =>  *D43H-F -04a



1. Modifications de valence par excitation:

|'état fondamental d'un atome ne permet pas toujours d'obtenir simplement les liaisons désirées. On sera souvent
amener & modifier le schéma de Lewis atomique pour pouvoir obtenir plus facilement les liaisons voulues. Ces
modifications correspondent & la création d'états excités. Deux cas peuvent étre envisagés:

e doit on augmente |a valence de |'atome en désappariant les doublets électronigues.

e doit on diminue |a valence de 'atome en appariant le électrons célibataires pour obtenir des doublets.

Exemples:
* Le méthane CH, | e Lamolécule d'ozone 0,
devient 4 ” ”
BT C L ] [T 0. [ [mTt
L [ oL [ 0] |8 gl
0. [H] [t T 0. L1 [Tl
U LA LA A 0. [0 [t % L [
." ; | ~
H—E:I—H <—H"E:I--H \()=0\\o>_1




8. Mésomérie :

Lorsque plusieurs formules de Lewis peuvent &tre écrites pour une espece chimique et que celles-
ci ne different que par la répartition des électrons, alors 'espéce chimique n'est pas représentée
correctement par une seule formule de Lewis.

> La mésomeérie consiste alors @ décrire ['espece chimique par 'ensemble de ces formules de
Lewis. Ces formules s'appellent formes mésomeres ou formes limites et n'ont pas d'existence
nhysique. On dit qu'il y a résonance entre ces formes limites.

> La molécule réelle n'est parfaitement décrite par aucune de ses formes mésomeres. On dit que
a molécule réelle est un hybride (mélange) de toutes ses formes mésomeres.

Exemples:

* Lamolécule d'ozone O, o = 5@3} * |on Nitrate NO,
7o +— (% X - S
% /l \ o, \@I 9

\O/G @\



9. Limites et insuffisances du modgle de Lewis :

le modele de Lewis est basé sur un ensemble d'observations et de constatations, mais
ne repose sur aucune loi physique. be modele est incapable :

> dinterpréter en détail la structure électronique des molécules.

> de donner des informations sur la géométrie des molécules.

» d'expliquer la différence de comportement entre les liaisons o et les liaisons 7.



l. GEométrie des édifices moléculaires : «Théorie VSEPR»

V.S.EBR

Valence Schell Electronic Pair Repulsion
(Répulsion des Paires Electroniques de la Couche de Valence)

'a theorie VSEPR ou encore théorie de Gillespie, initie par Sidgwick et Powell puis développé par
hillespie en 1357, est une méthode tres simple et efficace basée sur le principe de Lewis destinée a

yrédire la géométrie des molécules.

[ette théorie est appliquée essentiellement aux composés des éléments de la 22 et la 8™ période
du tableau périodique.



. Principe de VSEPR

La théorie de la répulsion des paires d'électrons de valence (VSEPR) énonce comme principe que les
doublets liants et les doublets non liants d'électrons de valence d'un atome se séparent le plus
possible les uns des autres pour minimiser les forces de répulsion. lls vont se placer e plus loin
possible les uns des autres sur une sphere centrée sur |'atome central A.

/Q “W* A retenir:
—X
s A Les interactions répulsives
g‘ se classent par ['ordre
X décroissant suivant :

DNL- DNL > DNL-DL > DL-DL

Doublets Liants (DL): X
Doublets Non Liants(DNL) : E



Selon cette théorie, |es principales géométries moléculaires (ou géométries de base ou encore figures
de répulsion ) sont les suivantes:

Linéaire
2 doublets

180°

o @-o

Triangulaire plane
3 doublets

Tétraddre
4 doublets

o

]lLH 5°

a*«’o

Bipyramidale trigonale
a doublets

L

-I.}n =

Ojg.lzw

Octagdre
b doublets

9()
IQ &,




2. Détermination du type moléculaire: Figures de répulsion ou méthode AXE

P N

Atome central

m +n Géomeétries de base
2 linéaire
3 triangulaire plane
-4 tétraédrique
5 bipyramide trigonale
6 octaedrique

m : nombre de doublets libres E
de |'atome central

n : nombre d'atomes X liés
a 'atome central




= [Remargues

Dans la méthode VSEPR, la figure de répulsion associée & un atome dans une molécule est
déterminée par le nombre total de paires libres et de liaisons, alors que la forme de la
molécule (géométrie réelle) est déterminée par le nombre de paires libres uniquement.

Dans |e cas oi la molécule ne met en jeu que des paires liantes, la géométrie réelle ou la
tforme de la molécule est confondue avec |a figure de répulsion. Par contre, s'il y a un ou
plusieurs paires non liantes, la géométrie de la molécule ne correspond plus & la figure de

répulsion (GH, .NH; et H,0)

Les liaisons multiples n'interviennent pas dans la détermination du type moléculaire. Elles sont
considérées comme des liaisons simples. Ce n'est donc pas e nombre total de doublets de
liaisons qui compte mais le nombre d'atomes liés a ['atome central.



3. Applications

J.l. béométrie de base linéaire (AX,)

AX,

Linéaire

AXE,

Linéaire



J.2. Geométrie de base triangulaire plane (AX;)

Al A
N D) \F:

AXIEZ i : A @' <0 — 0>

.I;inéaire

Un doublet libre E occupe un volume supérieur & celui d'un doublet liant au voisinage de |'atome
central, c.-8-d quiil a un eftet répulsit plus important que le doublet liant = o'\ o <120



3.3. GEométrie de base tétraédrique (AX,)

ol =109°28°

H;O:H AX|E3 @ \ — C]|
\

Linéaire

o =107°

Pyramide trigonale Coudée (en V)



3.4. GEométrie de base Bipyramide trigonale (AX:)

o =120°
B =90°

il (a) : axial
(a) (e) : équatorial

Bipyramide trigonale

Pyramide déformée
ou Balancoire a bascule

énergétiquement
plus favorable

e

/

énergétiquement
plus favorable

\&/ " FormeenT




3.0. beométrie de base octaédrique (AX;)

Pyramide a base carrée Plane carrée

Exemple : BrF. Exemple : XeF,

FRE)

Formeen T Linéaire



4. Conclusion : * Point méthode™

Etape 1. Determiner la structure de Lewis: L
c F .

Etape 2. Etudier la géométrie auteur de |'atome central: S
Etape 3. Ecrire |'entité sous forme AX E - AXSE,
Etape 4. A ['aide de (m+n) déterminer la figure de répulsion: figure de répulsion tétraédrique

Etape 0. A ['aide de m déterminer |a géométrie réelle; m= 1 donc la géométrie réelle est pyramidale



I

Triangle équilatéral

__ Tetragdre
Tétraedre

- Bipyramide triangle

_ Bipyramide triangle

h

Figure de repulsion

Geometrie

Exemples

b2

o8

Droite
Droite |

Tﬁﬁngle equilater al

2 -“:“TI‘lﬂﬂ gle equilater: al

Bipyramide triangle
Bipyramide triangle

Octaedre

_ Octaédre

Linéaire
Linéaire
Tlﬁuglﬂ eqmla-taral
Coudée Form de V

Lmﬂalre

BeCl>, CO»,

Pyramide deformeée 10

E'c-ude:e: Fﬂnne de "'i."
Lmaau =
Bipyramude

P‘j.i’l anud& d-efc-nne&

| Fﬂl‘l]lﬂ de T
Lu:uaﬂuf: {3 atames)

C}ctaedre

Carrée (Plauﬂ)

Linéaire

P}rl Eﬂlidﬁ‘ carree

__SFs, TeCL
- I'C'ls, C]Fs
13 . ek, I'C'lg

BrF:h IF5
Kerl BrF-




2. Facteurs influencant la géométrie moléculaire

Les angles réels a l'intérieur des molécules, ne sont pas rigoureusement égaux aux angles prévus

pdar

:>|

a géométrie de base.

s dépendent en fait de la présence de doublets non liants ou de liaisons multiples et de

|électronégativité des différents atomes.

5—1200 X

B <1P_/
X A ¢ =120° Doublets non liants 3 ¢ > 120°
\5\ Liaisons multiples

- 120 Electronégativité a < 120°

Thél]l"iE Réﬂlité




a.1. Influence de la nature des doublets

Un doublet non liant (E) est toujours plus proche de A et plus volumineux qu'un doublet liant (X). Les
interactions répulsives seront alors plus importantes entre deux doublets non liants qu'entre deux
doublets liants. Elles se classent par I'ordre suivant ; non liant - non liant > non liant - liant > liant - liant
=> Un doublet non liant provoque |'ouverture des angles E-A-X et la fermeture des angles de
liaison X-A-X (modification des angles)

B =120° E Fortes PéplllSil]l'lS
A % &

XA ) o= 120° ;l X\ A
s s N
X \\X X
Theorie Faible répulsion Realité
Exemple: Y 'I I
- C =N O
< H M~ H A H

109.5° 107" 104.5°



a.2. Influence des liaisons multiples

Si une direction électronique AX correspond & une liaison multiple localisée (pas de formules limites
résonantes), la densité electronique y est 2 ou 3 fois plus importante que sur une ligison simple. La
répulsion doublet liant multiple - doublet liant est supérieure & la répulsion doublet liant - doublet
liant. Les angles entre liaisons simples donc se referment.

p=1200 X B> 120°
X\A_\/ ¢ =120° x{/ ¢ >120°
a=120°" X+A ? o < 1209 )\(
Théorie Réalité

Exemple:




a.3. Influence de la nature des atomes latéraux (X)

Plus I'atome périphérique X est électronégatif, plus il attire les doublets liants A-X vers lui. Ces
paires liantes deviennent plus distantes les unes des autres et se repoussent alors moins. L'angle
de valence est donc d'autant plus faible que | 'électronégative de des atomes X est grande.

* @
Molécule Type VSEPR %(X) Angle X-P-X / A ,
pCl, AX,E 3,0 100,3° X \ Iy
PBr, AX,E 2,8 101,5°
PI, AX,E 2,5 102° X



2.4. Influence de |'atome central (A)

Plus I'atome central A est électronégatif, plus il attire les paires liantes A-X vers |ui. Ces paires
liantes deviennent moins distantes les unes des autres et se repoussent alors plus. L'angle de valence
est donc d'autant plus grand que |'électronégativité de ['atome central est grande.

Exemples :

* [omparons NH; et PH,

P, A ) By

I A, AXE 0 g
Xn > Xy Xp < Xy SbH, XS 19 9y

Angle HNH > Angle HPH

e

Molécule  Type VSEPR (A Angle H-A-H /A
NH, AXE 3,0 1073 X X

X

Y(A)A o



b. Limites du modéle de Gillespie ou VSEPR

La méthode VSEPR permet de déterminer d'une fagon simple et rapide la forme ou la
geométrie spatiale des molécules, Cependant, elle ne permet pas par exemple:

> de préciser les valeurs exactes des angles de liaisons, lesquelles sont fournies par
determination expérimentale.

> de représenter |la géométrie globale dans le cas d'une molécule possédant
plusieurs atomes centraux.



1. Longueur des liaisons

1.1. Rayon de covalence: d'un atome A est par définition la moitié de la longueur de la simple liaison
A-A. Cette grandeur caractérise I'atome et on peut supposer qu'elle reste sensiblement constante
quelgue soit la molécule. Les rayons de covalence des atomes ont ainsi été déterminés et tabulés &
partir des longueurs de liaison simple des molécules de type A-A.

Symbole Rayon covalent

RCw(A) =daal2

—

dsa

Rayon de covalence d'un atome

Le rayon de covalence est exprimé en picometre (pm)
ou en &ngstrim (R) avec 1pm=102met1 A =102 m




1.2. Calcul de longueur d'une liaison

1.2.l. Cas des liaisons simples

La connaissance des rayons de covalence des atomes permet |e calcul approximatif des longueurs
de liaisons par addition des rayons de covalence: d = Leale = R, +Rg

d=2Ra d=Ra+Rs
Un peut améliorer sensiblement le résultat obtenu e e
o . | H-Br || 1. 4942 |[1.,.a4=2]] 0. 30 |
en utilisant la formule suivante : i
| I—1 | =z.66 ||=2.6-4]] O, 7 <k |
| <1< || 1.99 ||=2.00]] 0,75 |
1 =11 Lcalc - 0.203 Fi~ |[1.09 |[1.00] o.75 |
| = || 1.1 |[1.8=2]] o, TS |
| H-oOo || .96 |[Oo.97]] 0,95 |
La longueur de |a liaison A-B en A® [ Br8r [ =229 |[Z.37][ 1.05 |
| <= | 1.5 |[1.56]] 4.11 |




1.2.2. Cas des liaisons multiples

le calcul des longueurs de liaisons multiples est possible car il existe un rapport pratiquement
constant entre la longueur des liaisons simples et multiples.

> Lalongueur de la liaison double est de 86 % de celle de la simple => (L, = L X 0.86)
> La longueur de la liaison triple est de 78 % de celle de la simple => (L, = Ly x 0.78)
Application : Remarque
BT L. F;ZHE{.EEHEEELTZ”;}E la multiplicitée de la lisison influe
ccedoubien]|[ 1.34][1.34 o. 12| fortement sur sa longueur. En effet,
(o (trniplie) 1,201 222 1 .40 | .. . .
CO(simple) 1 az||l1 . aF > 80 ; | d |IEIISE|I'I raccourcit SEI'ISIlJlEITIEI'It
COtdpubiba|] $.503. 26 = quand sa multiplicité augmente.
COCtriple) 1. 13l|l1.,95 1,47
CN{(simple) 1. 453|121 =2 O3 ;
CMN(double) 1.3|[1.30 o.11]] => I'simple > I'dnuhle > I'tr'iple
CrCtriple) 1. 1s||l1.18 1.53(|




Chapitre 2:
Théories des Orbitales Moléculaires:

Approximation LCAQ

“Linear Combination of Atomic Orbitals”




Introduction

Dans le cas d'un atome, les électrons sont décrits par des orbitales atomiques (0A) ;
dans celui des molécules, ils |e sont par des orbitales moléculaires (OM) que I'on note

généralement (¢p). Dans |e cas des A, |a rétérence aux solutions exactes obtenues
avec |'atome d'hydrogene simplifie considérablement leur détermination. Cela n'est
plus possible dans le cas des (M et une autre stratégie a été adoptée afin de les
construire.

Atome  --------- > OA --------- > Résolution directe de |'équation de Schridinger

Moléculg --------- > M === > Théorie LLAD



. La théorie LCAD : Combinaison Linéaire des Orbitales Atomiques

Les OM ((p) sont exprimées comme combinaisons lingaires des 0A (y) portées par les atomes qui
constituent [a molécule.

=> [ela signifie simplement que, pour trouver la fonction d'onde d'une OM, on combine linéairement
(addition ou soustraction) |a fonction d'onde d'une OA d'un atome avec la fonction d'onde d'une OA de
'autre atome. En général, et pour i atomes, on a |a relation suivante:

(D =Ly, + Lyyry + .. + Gy,

. est un coefficient de pondération de \ (ou coefficient de normalisation), avec |0+Cy+..0 |7 = |

I\ | N.B: Seules les orbitales atomiques de |a couche de valence des atomes seront concernées par la
formation des liaisons et donc |a formation des orbitales moléculaires.




2. Regles générales

) Les orbitales moléculaires sont obtenues par combinaison linéaire d'orbitales atomigues (0A) :

= d'énergies voisines (AE < 17 eV)
= de symétries compatibles (recouvrement non nul)

/) Le nombre des orbitales moléculaires (OM) est égal au nombre des orbitales atomiques (0A)
utilisées dans la combinaison linéaire => n(0OM) = n(0A)

3) Typesd OM: 0OM liantes (son occupation par les e- stabilise la molécule)
M antiliantes (son occupation par les e- déstabilise la molécule)
1M non liantes (son occupation par les e- ne stabilise ni ne déstabilise |a molécule)

4) Le nombre des électrons dans les OM est égal au nombre des électrons dans les OA



3. Types des OA

Type de 'orbitale type « s » type « p » type « d »
symetrie Sphérigue centrée cylindrique (en forme de neeud papillon) « Double » symétrie
de I'orbitale sur le novau autour de chaque axe de cordonnées cylindrique
Nbre formes 1 3 5
orbitales possibles )
d n=3;{=2;m=—2
T T IR " =¥ Schéma des orbitales
P, Schéma des orbitales
Selon axe (Ox) ¥
n=3;€6=2m=—1
d,, Schéma des orbitales
n=I1;€=0;m=0
Schéma des orbitales
Représentation z n=3;,6=2m=0
schématique — ) = d}'z Schéma des orbitales
des orbitales n=2;6=1;m=0
> ¥ p Schéma des orbitales -
%_\_/ * | Selon axe (Oz) 7
x =, n=31;£=2;m=++1
dx*¥* | Schéma des orbitales . v
n=2;f=1;m=+1 e H=3;f=2m=+2
P. | Schéma des orbitales dz* | Schéma des orbitales

Selon axe (Oy)

Case quantigue

L1 |




4. Les différents types de recouvrement

4.|. Les OM de type o

Les orbitales moléculaires o peuvent étre formées & partir d'interactions d'orbitales atomiques s
ou gussi entre interactions entre orbitales atomigues s et # & condition que e recouvrement se
fasse selon une symétrie axiale.

4.1.1. Recouvrement axial s-s

, Vsa)+ Vs /\ z —
4@@ = SR T TB), - oy orbitale liante
lrbitales en phase \\/

Vsa) VsmB) (fusion des lobes)

plan nodal
Ll s Y- Vse ()
U lrbitales en ﬂppﬂsifiﬂ;l u

Vsr)  Ysm) de phass

o, :orbitale antiliante

(pas de fusion des lobes)



A NE:

- |'OM est appelée liante car elle correspond @ un renforcement de la probabilité de présence de
'electron entre les atomes A et B ce qui correspond & la création de la liaison.

- |Inversement, ['OM est appelée antiliante car elle correspond & une diminution de la probabilité de
présence de |'électron entre les atomes A et B ce qui correspond & la destruction de la liaison.

41.2. Recouvrement axial p-p

, \sz(A) + \sz(B) z
- DD+ - D — o > o o, : orbitale liante

Orbitales en phase

Voza) Vou(B) (fusion des |obes)

__— plan nodal

, ¥ ' ;
COCO--C T - TB) | ale &

lrbitales en opposition * . I
Voza VozB c,*: orbitale antiliante
p(A) pB) e phase (pas de fusion des lobes)



4.1.3. Recouvrement axial s-p

770 _ Wsay+ ¥
D T Vo, G, i
\ 4 = Oy, : Orbitale liante

Orbitales en phase

Vs(a) Vpz(s) (fusion des lobes)

Plan nodal

/
+ - \lls - \V 4
@ . D@ . (4)- TpaB) @ C)CD > o,,": orhitale antiliante

lrbitales en opposition
Wy A) \VPZ(B) de phase

(pas de fusion des lobes)

X ou y
. s
n il s X ou v

L'intégrale de recouvrement :

S=S|+Sz=u

Orbitale non liante



4.2. les OM de type n:

Ubtenues lors d'interactions d'0A p et d & condition que le recouvrement se fasse latéralement,
alors on parle de liaison 7.

4.2.|. Recouvrement latéral p-p

2 plans nodaux

xly xly x’y
plan nodal

X,y

Z

z \Vpx,y(A) + \Vpx,y(B) \Ilpx,y(A) - \IJPX,Y(B:)

(fusion des lobes)

Vpxyay Yoy (pas de fusion des lobes)

\Vpx,y( A) \VPXaY(B)

=> T, : orbitale liante =>m, *: orbitale antiliante



9. Construction du diagramme énergétique d'une molécule simple

Chaque diagramme énergétique donne la répartition des électrons de |la molécule dans les orbitales
moléculaires. da construction peut étre accompli en procédant comme Suit :

> Placer les niveaux énergétiques des 0A des atomes impliqués sur une échelle d'énergie, tout en
indiquant les électrons de valence.

> représenter les niveaux d'énergie des orbitales moléculaires et montrer les OA combinées,

> repartir les électrons de valence des atomes sur les orbitales moléculaires en respectant

= | principe de stabilité : remplissage prioritaire des niveaux d'gnergie les plus bas (remplissage par
énergie croissante).
= |e principe d'exclusion Pauli: chaque OM ne contient pas plus de 2 électrons.

= |3 régle de Hund: sur un méme niveau : remplissage du plus grand nombre possible d'orbitales avec des
spins parallgles.



b. Diagramme énergétique et propriétés de la molécule

Le diagramme énergétique d'une molécule constitue une base pour la détermination de lindice de
liaison (ou nombre de liaison) et les propriétés magnétiques.

B.1. Ordre de liaison (0.L)

L'ordre ( ou indice, ou encore nombre) de liaison renseigne sur la force de la ligison entre les
atomes. Plus [.L est grand plus la liaison est forte et sa longueur est courte.

Si [.L est nul, aucune liaison ne peut étre assurée et la molécule ne peut pas exister.

L'ordre de liaison (0.L) est défini par: 0L = N _ZN*

Avec
N :nombre d'électrons dans les UM liants
N* - nombre d'électrons dans les UM antiliants)



b.2. Propriétés magnétiques

Les electrons se comportent comme de petits aimants et selon leur arrangement vont conférer
des propriétés magnétiques différentes a la matiere.

=> Les propriétés magnétiques de |la molécule sont liges & son moment magnétique global.

> i les electrons de la molécule sont appariés (absence d'électrons célibataires) [e moment
magnétique global est nul et |a molécule est dite diamagnétique. En présence d'un champs
magnétique extérieur ce type de molécule est repoussé par les pales de | 'aimant.

> [Dans |e cas o il y a présence d'électrons célibataires, le moment magnétique global est non
nul et par conséquent |a molécule est paramagnétique. En présence d'un champs magnétique
extérieur elle seront attirées par les pdles de | ‘aimant.

On peut estimer le moment magnétigue (en magnétons de Bohr (ug) d'une molécule
paramagnétique par la formule : w=vn(n+2)

n : nombre d'électrons célibataires



b.3. Diagramme énergétique "sans” et "avec’ interactions s-p

Les interactions mixtes "s-p" n'interviendrons que si ['écart énergétique Asp entre
les niveaux s et p est suffisamment petit,

Px Py Pz PP Px Py P: Px Py P: P-P Px Py P:
— -_— - ., .= - - - . —— | . —
Asp ><F; I Asp
- E g— 5 =
— L — ¥ S S-S 5
S S
Sans interactions s-p Avec interactions s-p

=> | 'ordre énergétique des orbitales OM n'est plus [e méme.



s SN
pX py pz pX py pz
KUSNLT
GZ
O
S S
cS

Diagramme de corrélation des
orbitales moléculaires
sans interactions s-p

O etF, (1>7)

Inversion de |'ordre :

y
I

PX Py pz PX Py pz

Diagramme de corrélation des
orbitales moléculaires
avec interactions s-p

G,;(m, )

(t,m); 0,




1. Applications aux molécules diatomiques de type XZ

1.1. Molécules homonucléaires

1.1.1. Cas de HZ

- Structure électronique de H : [s

- Configuration électronique de Hy : 5,2

_ Type de ligison: o

- Représentation de Lewis ; H-H

- La molécule est diamagnétique (tous les électrons

sont appariés)

- Expression mathemathue = E(S)

*=[y(ls

E

(|SB)
Cy(1s;)

E

atome H x

ISA r;
#.\\

OM antiliante

©s1]
| ¥
OM liante

molécule H:Z

E
A(\D

i
AT -
Ct®

atome HB



1.1.2. Cas de HEZ

- Structure électronique de H : Is?

- Configuration électronique de Hy: 6 2o, 2

- DESZD/2=0)-> pas de liaison

Mars |la molécule He, moins stable que He
=> N'existe donc pas

E

He(A)

15A$‘ I|‘.,.r*‘

OM antiliante

OM liante
He,

LY
LY
%
b
\ 1s
%
; B
e
)
#
Fd
Fa
)

E
A

He(B)



7.3, Cas de 0, W winiere

, . O.M.
- otructure électronique de gl : 1s” 252 2p* Lo
o | oa. + A 4 oa
- Gontiguration électronique de 0, AN
ﬁff:/ *\“\ - /ll II:
o.’.0.*2 0.2, (n2 2 (>, m*) ol I SO B “’mH TAT

35
A
=1V

- DIDSEHZ=D.: Type de laisons - 6 +m A
z

- Représentation de Lewis: {0 =0 %

A2 LI

- Expression mathématique:

O,= |jl(sz(l\)) " EZ(ZDZ(B)) :
= |:B(ZIJX(A)) * |:ll(sz(lﬂ)) :




1.1.4. Cas de NZ

- Structure électronigue de oN: Is? 2s? 2p?

- Gontiguration électronique de N, :

c.,0.* (u

-DE=@2/2=8: Type de

- Représentation de Lewis :

2 HVZ)' o2

iaisons ' o + 21

=N|

- Expression mathématique:

:|(2px(A)) * EZ(ZDX(B))
a(Zp, ) * Ly(Zp, )

]E(ZDZ(A)) " EE(ZDZ(B))

<Muléuule diamagnétiq

ue :
absence d'électrons céliha@

0.A /} &\‘ 0.A
.-"::f ,\*_ %\
;2 It = T Y
1 i {_’_ / = » f‘_\ A i i\ zp
| | \\““1-“ - “"/.l | | 4 |
\ AW
AV N\ 77,
\\ R\\ \ ,’ff‘/ ﬁ
X ) V,’(\ I
'Y\~ 4 —
FA NE N AN o
/ -
[0 NN
f/_‘..f’f ‘\\ G* / “"'u.:g
2s % ol \\ s/ 2 2s ¥
“"H\%Xx’”
o




7.2. Molécules hétéronucléaires

1.2.1. Cas de HF

Orbitales nnn@

Ei(H) =136 &V: Ex(F) =43 eV; Eyy(F) =-20eV O-A- A A OA
- atructure électronigue de gF: 1s? 252 2p° o',
- Contiguration électronique de Fy N /
1 /
2%, 0% (n2 m.7) Is, = N T IAE <lzel
v 3 NALALVA 505
> . ' P
- L= (Z-0)/Z=1; Type de liaison : o v \ﬁ (vivy |
- Représentation de Lewis: H—F | = Osp
_F ' 3 I . s ‘ 2
Fxpression mathématique: \ (\T I/ S Tl 5,2

Ogp™~ Gi(lsy) + Cy(Zp,p) OQ Z H fIF K



8. Applications aux molécules poly-atomigues: Notion d'hybridation

le cas des molécules & plus de deux atomes est bien entendu plus complexe que celui des
molécules diatomiques.

La principale difficulté supplémentaire consiste a faire intervenir la géométrie moléculaire

L'utilisation des orbitales atomiques normales ne permet pas dexpliquer les formes
géométriques différentes de molécules faisant intervenir des orbitales atomigues identiques. A
oriori les recouvrements d'A s et p devraient conduire & des angles de liaison de 30° ou 180°,
Ir les angles de liaisons sont souvent différents de ces Z valeurs.

Jour tourner cette difficulté on fait appel & la notion d'hybridation des orbitales atomigques.

=> || existe 3 principaux types d'hybridation : sp¥, sp? et sp.



8.1. Hybridation sp?

= Molécule de méthane CH,

- Les orbitales atomiques intervenant dans |a formation de la molécule CH, sont les orbitales Zs et
/p de |'atome de carbone qui vont se recouvrir avec les orbitales s de 'Hydrogéne.

- Les orbitales s étant sphériques et les orbitales p pointant selon les trois axes cartésiens on ne
peut simplement expliquer ['obtention d'une molécule tétraédrigue.

- Donc, On va faire appel & des orbitales atomiques hybrides de ['atome de carbone possédant une

géométrie tétraédrique, il en faudra quatre identiques.

2s 2Py 2p, 2p,

szridatign

sp’

sp® sp® sp? sp?

4 OA hybridées sp?

Energiep

2p
sp?

2s

POD
POO®
@

Chaque OA hybridée sp3 présente 25% du caractére s et 72% du caractére p



|/
(L |
Combinaison %;/(‘<) 1095

linéaire N

4 Orbitales atomiques "normales” 4 orbitales atomiques hybrides sp?

Une fois les orbitales atomiques hybrides obtenues on construira les orbitales moléculaires par
recouvrement avec les 4 orbitales atomiques Is des 4 atomes d'Hydrogene.

H
c| 5
HE(EG_H Molécule tétraédrique
H

molécule CH,

Ces quatre liaisons pointeront évidemment dans les directions d'un tétragdre centré sur 'atome de carbone.




8.2. Hybridation sp’

Cette hybridation est un recouvrement entre une OA s et 2 A p donnant lieu & trois orbitales
identiques hybridées sp?, la 3*™ 0A reste non hybridée. Chaque 0A hybridée sp? présente 1/3
du caractere s et 2/3 du caractere p.

Energie A

2p,
2s  2p, 2p, 2p, sp> sp? sp? 2p CDCD T

Jues BEEL 1 00 @

3 OA hybrldees sp?
+ s |

1 OA non hybride

. les trois OA hybridées sp? sont
ﬂ encore appelées OA trigonales ont
a0mbinaison__ )IZ[I" une configuration plane  (triangle

|"'Eﬂ"‘E equilatéral) formant un angle de 120°.




= Molécule d'éthyléne C/H,

Une fois les orbitales hybrides sp? obtenues on obtient la molécule par recouvrement des OA qui
vont donner des (M.

A cause de ['orbitale p inutilisée il va y avoir création d'une liaison T en plus des liaisons o.

T
¢
0]

-

N\ A

H
b
&)

= H

Molécule plane




= Molécule d'éthyléne C.H, (suvite)

Lla méthode VSEPR permet de prévaoir la valeur des angles de 120° par la géométrie de type AX,
(Triangulaire plane ) autour des deux atomes de carbone, mais elle n'explique pas pourquoi la
molécule est plane. En effet rien n'oblige a priori les deux triangles & étre coplanaires.

Alors, c'est la présence de la liaison m qui explique la plangité de la molécule. En effet, pour que le
recouvrement latéral puisse avoir lieu, il faut impérativement que les deux orbitales p non hybrides

soient parallles entre elles.

e s

Irbitales sp? dans un méme plan
Irbitales p parallgles

igison T possible

Irbitales sp? dans deux plans différents
Irbitales p non-parallgles

igison T impossible

La geométrie de [;H, suivant

la méthode VSEPR



8.3. Hybridation sp

Cette hybridation est un recouvrement entre une DA s et une OA p donnant lieu a deux orbitales
identiques hybridées sp.

Les OA hybridées sp sont encore appelées UA diagonales. Chaque DA hybridée sp présente oll% de
caractere s et all% de caractere p et ['angle entre les orbitales hybridées est de 180°.

Energie A 2p, 2p,

2 (DL
2s 2p, 2py 2p, Sp Sp 2py ZPZ o

wese B 0|00 = <a
Sp L
2 OA hybridées sp 2 @ l‘
+

2 OA non hybridées



= Molécule d'acétylene C,H,

,omme précédemment la molécule sera obtenu par recouvrement des orbitales atomigues
ybrides entre elles et avec les orbitales Is de |'Hydrogene.

ci deux recouvrement latéraux conduiront & la formation de deux liaisons .

0 —

Molécule linéaire



8.4. Autre types d'hybridations

Pour obtenir les autres types de géométrie moléculaire AX et AX; nous ferons appel & des

orbitales hybrides faisant intervenir des A de type d.

8.4.1. Hybridation sp3d : pour les molécules de géométrie moléculaire AX:

* Molécule PH-

P [isolé] : 3523p3

P [sp3d]
Liaisons
P—H

3s

3p

3p

&

melanges+p+p+p+d

3p

—= 5 hybrides sp3d

1.

3d non hybridees
A

f

1

]

A1
LY

Y

)

H
1s

J

Schéma de I'hybridation



8.4.2. Hybridation sp*d” ou d?sp® : pour les molécules de géométrie moléculaire AX;

= Molécule SH;

S [isolé] : 3s*3p*

3s  3p, 3p, 3 f
C‘ oo‘ ETS D
/§ ",\

meélanges+p+p+p+d+d
= 6 hybrides sp*d” 3d non hybridees
I i | | I 1
342
sisp'd] (@ [@ |0 |0 |0 @] > ¥
Liaisons [/ i \ B ey e
S—H ;FI : “\ \\\ 1‘\,“‘ e S L]
.l'; I= 1 b ‘\"- hh"h
H H H |: o [ H H
¢ @ 10 |91 [ O ]1s [®]1s |2 Schéma de 'hybridation




= Résumé: Hybridation et Géométrie des molécules

AX, Droite sp
AX; Triangle équilatéral sp?
AX, Tétraddre sp?
AX- Bi-pyramide triangle spid
AX; Octagdre spd? ou dZsp?




= Exemples:

Molécule Structure Hybridation de | VSEPR | Geéometrie S
De Lewis I'atome central | AX.E. ICI Ia_ I\'*— _|[ spid AX,E, Linéaire
HCN H— Cc=N| sp AX; Lineaire - = = 180°
180° |_:l
S0, D—S—0 sp* AX;E; Coudée
N — 7 120° XeOF: | o N N\ sp’d AXGE; | Tétraédre
CO, BD—c—0 sp AX; Linéaire N=Xe=0, irrégulier
N i 180° i
SCtN | e— sp AX, Lindaire [
Ii_ e N[ 180° I_
H
H,CO N s sp? AX: | Triangle plan IF, B—a—i5t sp’d? AXsE, | Pyramide 3
F Al ¢ 120° = — base carrée
H AN
NO,* PN sp AX; lngaire lEl |
\D=N=D 180° —
4 Al [Fl
o < XeF, \[}(4 spd? AXE; Carrée
NO5 |Q—N=l} sp’ AX Triangle plan / \
120°
10° lEl ||
f i
CIF; ZON sp°d AXE; Molécule BF; 3 sp’ AX; | Triangle plan
/ \ enT /:,\ 120°
lE Fl E  Fl




Chapitre 3:
Liaison ionique



|. Définition :

La liaison ionique implique un transfert d'électrons de valence d'un atome a un autre. Ce type de
liaison apparait principalement lors de la combinaison d'un élément (ou éléments) trés électropositifs
(métaux alcalins |, ou métaux alcalino-terreux Il,) avec un élément (ou éléments) tres électronégatifs
(halogenes VIl, ou chalcogene Vl)). Le premier (métal) donne un ou plusieurs électrons pour former
un ion chargé positivement (cation) et prend la structure du gaz rare qui le précede ; le second (non-
métal) capte ces électrons pour former un ion chargé négativement (anion) et prend la structure du
gaz rare qui le suit.

O =

Exemple: NaCl

y(Cl) = 3.
. (Na) = 0.

i)

atome de sodium atome de chlore ion sodium ion chlorure
>

Moo= Na"+e T+e = [C

chlorure de sodium (NacCl)




= Remargues

v" Le modele ionique permet d'étudier avec une bonne approximation les solides ou les cristaux
qui peuvent tre consideres comme des assemblages réguliers d'ions positifs et d'ions négatifs.

v la liaison ioniqgue est un assemblage d'atomes possédant une grande différence

(M, (=g =) > 17)

d'electronégativite

Liaison covalente

pure

Electrons partagés
également

N

LLiaison covalente
polaire

<+

02 S

Electrons partagés
inégalement

A

iaison ionigue

==

Electrons
transférés

—

—

‘L'
0,0

+
0.4

~

>

<
7

[y

Différence délectronégativité (A x)

Ay > 1,7

3

S

v" lne substance formée par une liaison ionique peut former des ions lorsqu'elle est mise en
solution aqueuse. Les ions ainsi libérés permettent |e passage du courant électrique; alors on
parle de substance électrolytique.



https://www.alloprof.qc.ca/BV/pages/s1029.aspx#Les%20substances%20%C3%A9lectrolytiques%20et%20non%20%C3%A9lectrolytiques

2. Notion de Rayon ionique :

Le concept de rayon ionique est utilisé pour exprimer la taille des ions. || est déterminé & partir de la
distance entre cations et anions voisins dans un_cristal ionique, en supposant que la distance
internucléaire est égale & la somme des rayons de ces ions : d, = rp + ry. Lette distance peut étre
mesurée expérimentalement par la méthode de diffraction des rayon X.

Plusieurs méthodes peuvent étre utilisées pour déterminer le rayon ionique des ions a savair;

> La méthode de Landé
> La méthode de Pauling

> La méthode directe (technique expérimentale)

Dans notre cas, on va s'intéresser uniquement a la détermination de rayon ionique par la méthode
de Pauling


https://fr.wikipedia.org/wiki/Ion
https://fr.wikipedia.org/wiki/Cation
https://fr.wikipedia.org/wiki/Anion
https://fr.wikipedia.org/wiki/Cristal_ionique

2.1. Méthode de Pauling:

Pauling a admis que le rayon d'un atome ou d'un ion est |a distance entre le noyau et les électrons les
nlus externes. il a supposé que |e rayon ionique pouvait s'exprimer comme pour les atomes neutres
nar une simple proportionnalité entre r et n? /Z* soit:

r=Kk-

Z*

Avec
- La constante de proportionnalité k est supposée la méme quel que soit |e type d'ion

- : niveau énergétique de valence

- [*: |a charge effective 7* =7 — z o , & = constante d'écran



I‘A = k nAZ/Z*A R

e = k nEZ/Z*E B

- PA/ r'[: — (“Az / nuz) . (Z*E/Z*A) - K

Dans un solide ionique, Pauling fait 'hypothése de deux ions sphériques en
contact, la distance internucléaire dans le cristal est alors simplement la
somme des deux rayons ioniques : d. = rp + 1,

A partir des expressions de r et d obtenues en fonction de Pp et Py, on trouve:

—

r=K.rp r, =K. d./ (1+K)
d=rp+ry,=rp+K.rp=rp (1+K) ) re =d./ (1+K)




= Application :

Determination des rayons ioniques dans le Chlorure de Potassium KGI (d. = d, ¢, = 3,14 A”).
|. Détermination de Z* pour un électron de valence de chaque ion.

K*(Z=19):1s%; 2 2p5; 3s* 3p°  => I*, =13-(7*033)-(8*0.83)-(27) =773
CF(Z=17):1s?; 2 2p%; 3s? 3p°  => T*p.=17-(7*0.35)-(B*0.85) - (2*) = 5,75

2. Application numérique

K=(np. 2/ nD) . (T%./ I*5)=(8/3) * (175 /575) = 1348

Donc

rp =y, = d./ (1+K) = 314 / 2,348 = 1,337 A° (valeur des tables : 1,33 A”)
ry=rg.=K.rp =K. d / (1+K) = 1348 * 1,337 = 1,802 A° (valeur des tables : .81 A°)



= Valeurs de quelgues rayons ioniques (en A°)

Ag * N3+ Asa+ Ao+ Ba 2+ Be2+ Bid+ Bi o+
1,26 0,50 047 137 1,35 0,31 1,20 0,74
C4+ CaZ+ [d2+ Co3+ GCo2* s+ Cu+ Cu2+
0,15 0,99 0,97 063 072 {69 096 0,69
Fe2+ Fed* Ba+ [Gad+ GBed+ Hgl+ K+ Li +
0,76 064 113 0,62 053 110 1,33 0,60
Mg2+ Na+ N3+ Ni2+ Ni3+ Pp3+ ppb+ pp2+
0B5 095 0,1 0,72 0,62 034 08 120
Pd2+ Pt2+ Rb+ Rh2+ ShS+ Si4+ Spb+  Sn 2+
086 096 1,48 086 0,62 0,41 0, 71 112
Sr2+  Ti2+  Tib+ V 3+ va+r W& Y3+  In 2+
113 0,90 08 074 0,59 04 093 074
As 3- Br - C 4- Cl- F- H- |- N3-
2,22 1,95 260 1,81 1,36 2.08 yA: 1,71
02- p3- §2-  SpZ-  Sp3-  Si4  Te2-

1,40 212 1,84 1,98 2 45 2.7 2.1




= Remarques:

v" L'ajout d'un ou plusieurs électrons augmente ['effet d'écran et diminue donc £* ce qui fait
augmenter le rayon. Les anions sont donc toujours plus gros que leurs atomes neutres
d'origine

v" Inversement, si on enléve des électrons I'effet d "écran diminue donc /™ augmente ce qui fait

diminuer |e rayon. Les cations sont donc toujours plus petits que leurs atomes neutres
d'origine.

Exemples
li: ry, =123 A° li* @ r, =0B0A°
Ml: ry =125A° AP : ryp, =050 A°

F:or =064 A° Fo:or. =136A°



3. Energie de la liaison ionique :

'énergie de la liaison ionique est ['énergie de formation d'une molécule électrovalence & partir
d'atomes & |'état gazeux initialement sans interaction selon |a réaction :

2o + Al . o)

Irenons |'exemple de chlorure de sodium NaCl. Le processus de sa formations peut étre devisé en
nlusieurs étapes:

or - TN, . _ AHiun (Na) N
étape: ionisation du sodium : Na(g) » Na*(g) +le- AH

AE
7me gtape: affinité du chloure : Cl(g) +le- ———— CI(g) AE g, = - 85.8 Keal/mal

o = 18.5 Keal/mal




Le bilan énergétique des deux premigres étapes (18,0- 80.6= 32,2 Kcal/mol ) montre que s
formation des ions Na™ et CI” & 'état gazeux nécessite un apport d'énergie. Les ions Na*(g) et CI'(g)
sont mois stables que les atomes gazeux correspondant. A cette étape du raisonnement, il n'y a pas
de raison de former ce type de ligison. Mais il faut maintenant tenir compte du fait que l'on a deux

especes chargées: DONC ELLE S'ATTIRENT!

3me gtape - Na'(g) + LI'(g) b Na"DI(s) E = -186 Kcal/mal

Cette réaction libere une énergie considérable qui compense |'énergie nécessaire aux deux
premiers Etapes et favorise la formation d'un solide ionique, E_,, est appelée énergie réticulaire ou

energie cristalline. Elle est toujours négative (E., <<0).



4. Galoul de I'énergie réticulaire d'un cristal ionique :

L'énergie réticulaire (E.z) est d'origine électrostatique. Elle est due a l'interaction entre ions. Son
expression comprend deux termes :

'énergie d'interaction coulombienne E_,, entre les ions chargés

» lénergie de répulsion E.,) entre corteges électroniques par suite du rapprochement des
ions dans |e cristal.

E.=E. .. +E.

coul ¥ rép
T T a2
- . . y . Z Z e
Al'aide des |nis classiques de ['électrostatique on peut calculer: E__ = — 5 (en L.E.S)
i
. B -
tt selon Born-Landé on peut déterminer : Erép = B et #sont des constantes caractéristiques
d; de |a nature des ions du cristal



Finalement, I'expression de |'énergie réticulaire d'apres Born-Landé est de la forme:

+

z z e“MN 1

Eyer = d; (1 - E)
Avec
z+ et z- : Nombre de charges de cation et de |'anion
d : La distance internucléaire (rp + 1, )
M : Constante de Madelung, elle dépend de |a structure du cristal
fl . Lonstante caractéristique de la nature des ions du cristal
: . Charge d'un électron = 4.8x 1070 (en C.6.5) ou -1.602 < I0-4C en (81))
\ . Nombre d'Avogadro = 6,022 = 102 mol-



9. Détermination expérimentale de |'énergie réticulaire par le cycle de Born-Haber:

Lla détermination expérimentale de |'énergie réticulaire revient & la mesure de ['enthalpie de la
réaction qui fait passer les ions gazeux [*(g) et A-(g) a | état solide CA(s)

g + Mg e Lo ()

Techniguement, une telle mesure demeure impossible, mais on peut accéder a E.,, d'une maniére
indirecte, d'apres |a lni de Heiss, |'énergie échangée au cours d'un ensemble de transformation est
indépendante de ['ordre suivi, elle n'est fonction que de ['etat final et |'état initial. Lorsque ces deux
états son identiques, on a un cycle dont le bilan énergétique est nul. Dans ces conditions il suffit
d'imaginer un cycle contenant |a réaction (1) dont ['énergie (E,, ) serait |a seule inconnue.




a.l. Application :

Considérons e chlorure de sodium NaCl. |l cristallise & partir du sodium qui est solide a ['état
naturel et du chlore gazeux.

Na(s) + '/2|j|2(g) AHf(NaEI)

> NﬂEI(S) AHf(NEIED = - 982 KEEl/mﬂl

L'énergie libérée par |a réaction est ['enthalpie de formation du solide (AH;). Elle est tacile & mesurer
et peut etre calculée & partic des tables thermodynamiques. Un peut décomposer cette
transtormation en plusieurs étapes : sublimation et ionisation du sodium, dissociation de la molécule
de chlore et formation de ['ion Cl(g). A chacune de ces réactions correspond une énergie spécifique.

 oSublimation : Na(s) - \la(g) M, vz = - 2b Keal/mal
* lonisation  : Na(g) » Na*(g) +le- AH,, o) = 118.0 Keal/mol
e Dissociation : /2 Cly(g) » Ll(g) MRyisq(c1;) = 08 Keal/mal

o Mfinité . Cl(g) + le- > [I(g) At = - 8a.8 Kcal/maol



Alors, on peut rassembles ces transformations dans un cycle appelé cycle de Born-Haber

M
Na(s) +  %Cly(g) ) NaCl(s)
AHsuh (Na) /2 AHdiss([HQ) 9

Na(g) Cl(g)
AHiun (Na) AIE(EI)

E...7

ret

Na*(q) + Cl(g)
En fixant un sens arbitraire & ces transformations, on obtient:
2E=0=> My ) + DMy i) * 72 M joscip) + Ak + Eret - Mgy =0

ion (Na

D'ol on peut tirer la valeur de I'énergie réticulaire : E ., = -186 Kcal/mol



Chapitre 4:
Liaison métallique




|. Définition :

Comme son nom lindique, la liaison métallique est une mise en
commun des électrons externes entre atomes métalliques (un
nombre illimites) d'électronégativités faibles possédant peu
d'electrons de valence. Les atomes atteignent |a configuration d'un
gaz rare en cédant des électrons. n obtient alors des ions
métalliques positifs (réseau métallique). Les électrons cedes se
deplacent librement & travers le réseau métallique (électrons
delocalisés). Leur charge négative maintient la cohésion entre les
ions positifs.

le fait de présence des électrons libres confére aux composés
métalliques la qualité particulizre de conduire [électricité,la
chaleur et d'étre éclat.




2. Modele de la liaison métallique -

le modele actuel de la lisison meétallique considere que les électrons externes des atomes
métalliques sont "délocalisés” c'est-a-dire qu'ils sont mis en commun pour former un nuage dans
lequel ils passeraient aisément d'un atome & |'autre. Le métal apparait donc comme constitué d'ions
positifs (I'atome sans ses électrons externes) qui sont disposés en réseau et qui baignent dans
une mer d'électrons de valence mobiles qui constitue |a lisison métallique . L'union entre les
atomes dans |es métaux est trés forte, au point qu'il n'est pas aisé de les séparer.

@99 09 9 99 99 9 9 9@ o %o

P 9. @ ®. 9 @8 ‘@-o e efele: |©

K ST S e S o @9 O 9P S8 ‘a
@ ‘PSS P _:o{;.:jé,:'qu.f'-a @ P
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= [xemples

Sea of Electrons Model

00000000
00000000
OPOOOOOO

Metal IONS Sea of Free Electrons

—
Metallic Bonding

Aluminium(Al)

Gallium(Ga)




J. Principales structures cristallines métalliques

tungsténe

a

cubique centré cubique a face centrée

titane

hexagonal compact




4. Propriétés

v

v

AN

La force d'une ligison métallique dépend notamment du nombre d'électrons libres par atome métallique,
et atteint un maximum au sein des métaux de transition.

La grande force de cohésion qui résulte de |a délocalisation des électrons libres est responsable de I3
"ténacité” (résistance & la rupture) du métal.

|a mobilité des électrons libres rend les metaux bons conducteurs de la chaleur et de I'glectricite.

Le sont les électrons libres qui produisent, & la surface du cristal, "['eclat métallique” qu'on trouve dans
es métaux (argenture, dorure, étamage ...).

s . I ’ 1, . . |
|a température de fusion d'un métal augmente avec e nombre d'électrons de valence (e sodium qui n'a
qu'un électron de valence fond vers 88 °C, alors que ['aluminium qui en a 3, fond vers B0 L)

Certains métaux peuvent adopter des structures cristallines différentes selon la température et la
pression auxquels ils sont soumis.

Presque tous les métaux sont solides a température ambiante sauf le Mercure (Hg) qui est un liquide



Chapitre a:

Liaisons intermoléculaires
(liaisons physiques)



Introduction

Dans des domaines de température et de pression bien définis les molécules covalentes homo et
hétéronucléaires (Fy,Cly.l,,C0....) forment des cristaux et des macromolécules par suite de la liaison
qui s établit entre elles: |a liaison moléculaire (ou intermoléculaire). Ce type de liaison, d'origine
purement électrostatique, est caractérisé par la nature de son énergie relativement faible en
comparaison avec les liaisons étudiées précédemment. Selon la nature des interactions mises en
joue, en peut distinguer deux types de liaisons:

v" Liaisons hydrogéne v' Lliaisons de Van Der Waals

Etat de I'eau solide Cristal de chlorure d'inde ICI



|. Liaisons hydrogéne

|. Définition :

Une liaison hydrogéne se forme lorsqu'un atome d'hydrogene déja lié ,par covalence, & un atome
électronégatif A interagit avec un atome B, fortement électronégatif et porteur d'un doublet libre
(halogenes ; O; N ; etc...).

- 6t 6"
Reste de la molécule ——— y— H-- ———{ Reste de la molécule
Liaison covalente Liaison hydrogéne

fortement polarisée

A L'énergie d'une ligison hydrogene est de |'ordre de quelques dizaines de kd.mol™ (~10-40 kd.mol™),

soit 10 fois moins qu'une liaison covalente. Une liaison hydrogeéne est environ deux fois plus longue
qu'une liaison covalente.



2. Types de Liaisons hydrogéne :

2.1. Liaisons hydrogéne intermoléculaires :

Exemples

/
/
H\ /7
\\ /7 ‘
! \ﬂ
H H
/
/
/

\
\

Liaison hydrogéne I
H
P H
-
H v

H H an e

Liaisons hydrogéne entre les molécules

d'eau (H,0)

Y L
/Q—H-----IO\\
_ C—H
H C\\ 8+ - /
Oreen g —@

Liaisons hydrogéne entre les molécules

de |'acide méthanoique (HCOOH)



2.2. Liaisons hydrogene intramoléculaires :

Exemple
H_O\C/O Acide e H_Q\;\ Z \':w.%
E 2-hydroxybenzoique f 5 P,I
(acide salicylique) ¢
T;= 159 % i
“—O\C/O Acide S
3-hydroxybenzoique - H—’Q\'\ - 7\
T, = 203°C 5 .
O—H

Liaison hydrogene intramoléculaire

-----«—— Liaison hydrogene intermoléculaire

Plus de possibilités de liaisons
hydrogéne intermoléculaires

=> Les molécules sont plus liges
entre elles



3. Influence de la liaison hydrogéne sur les propriétés physico-chimigues

= |a présence des liaisons hydrogene joue un rdle trés important dans la modification ou [a
variation de quelques propriétés physico-chimiques des molécules comme :

» Augmentation de la température d'ébullition

T° d’ébullition
°C) 100 —61 —41  —4

> Augmentation de la viscosité

= |gs liaisons hydrogene jouent aussi un rdle central en chimie organique et en biologie. Elles
assurent a la fois |a stabilité des édifices de grande taille et interviennent dans la réactivité
tous |es niveaux.



|l. Interactions (ou liaisons ) de Van Der Waals

|. Définition :

Une liaison de Van Der Waals (physicien hollandais) est une interaction électrostatique
de faible intensité entre molécules (ou entre atomes de gaz rares). Elle repose
essentiellement sur les interactions entre |es dipdles constitués par les molécules.

La liaison de Van Der Waals est |a resultante de trois types de forces ou d'interactions
qui sont distingués selon la nature des molécules mises en contact:



|. Forces d'orientation ou interactions de Keesom (dipale permanent-dipale permanent)

Interactions entre molécules polaires (atomes d'électronégativité différente) qui
présentent des moments dipolaires permanents p . Ces diples s'orientent de telle
manigre que |'extrémité positive de |'un soit dirigée vers 'extrémité négative de |'autre.

\o+ 8- O A \o+ 8- \o+ 8-
o + | F Orientation @ ~_ A~ _______ _
C=0 N , £=0 C=0
/ O 5 / / /
Interaction dipdle -dipdle
O— O+ o— S+
Cl1 i | Cl1 i |
B <
e / et

My Interaction dipdle -dipale Mo



2. Forces d'induction ou interactions de Debye (dipile permanent- dipale induit)

Interactions entre molécules polaires et apolaires, En effet, le moment dipolaire permanent p; de la
molécule polaire crée un champ électrique dont I'action engendre une polarisation des molécules
avoisinantes, ces dernieres acquierent un moment dipolaire induit .

Molécule polaire + Molécule apolaire 0 h Interaction
S+ approchement s+ / 5+
— == =2 Polarisation g
Moment dipolaire Moment dipolaire Moment dipolaire
permanent i, permanent i, induit p,
MD ‘ MF' K
\&+ 8- . HC REl|J|Jr'IJt:h|3ml=.nt> \°+_fg ______ 5+ §—
C=0 3 Polarisation Ve H,C—
Interaction



3. Forces de dispersion ou interactions de London (dipile instantané - diple induit)

Interaction entre molécules apolaires, En réalité .\ méme si la molécule est apolaire
L

(u=0) . & un instante t donné |e nuage électronique moléculaire peut se déformer., ce

qui donne naissance & |'apparition d'un moment dipolaire instantané p, pendant un

laps de temps trés court. Ce moment dipolaire est & ' origine de la création d'un

moment dipolaire instantané induit p. dans les molécules voisines.

) “t ) MI
. B B 5+ -
H3C . H3C_ Dispersion R HC oo H3C—

Interaction dipdle instantané - dipale induit



2. Lonséquences des forces (ou interactions) de Van der Waals

> Plus les molécules d'un soluté peuvent donner d'interactions avec celles d'un
solvant et plus grande sera |a solubilité dans ce solvant - il en est de méme pour |a
miscibilité entre deux liguides.

> Plus les interactions augment plus les températures d'ébullition et de fusion
augmentes



ANNEXE



Liaison
covalente

Liaison réalisée par un doublet
d’électron entre A et B.
Electronégativités de A et B
voisines

Ordre de grandeur : énergie
de 200 a 500 kjJ.mol-1

Liaison
ionique

Liaison réalis€ée entre ions A+ et
B- (donc de signes contraires).
Electronégativités de A et B
tres difféerentes

Ordre de grandeur : énergie
de 200 a 500 kj.mol1

Liaison
metallique

Liaison réalisée entre atomes A
et B d’électronégativités faibles
possédant peu d’électrons de
valence.

Se forme si grand nombre
d’atomes A et B

Ordre de grandeur :
quelques centaines de
Kk]J.mol-!

Concernent les métaux de la
classification périodique




Liaisons faibles

Liaison réalisée par un atome Ordre  de  grandeur:
d’hydrogene déja li€ a un atome énergie de 10 a 40 k].mol!
electronégatif A, et un autre

atome tres électronégatif d'une

autre molécule.

Liaison realisee par l'attraction Ordre  de  grandeur:
entre dipbles permanents ou énergie de 1a 10 k].mol!
induits d'atomes ou molecules.






