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Définitions

v" Liaison chimique est du a un réarrangement des
¢lectrons de valence.

v" Liaison chimique est un phénomeéne physique
qui lie les atomes entre eux en ¢changeant ou en
partageant un ou plusieurs ¢lectrons.

v' Les atomes sont associées pour former des
molécules



Objectifs du chapitre

» Connaitre les bases des différentes liaisons chimiques existantes:
1 v Liaisons covalentes
lv" Liaisons ioniques

1 v Liaisons métalliques
»Utiliser la reégle de 1’octet pour expliquer ces liaisons

» Comprendre la relation entre la différence d’électronégativité et
le type de liaison.



Formation des liaisons chimiques

v" Lors de la formation des liaisons chimiques, seules les couches électroniques
périphériques, non complétes, entrent en contact.

v’ Les électrons de cette couche sont appelés électrons de valence
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La liaison chimique

La liaison s’établit entre atomes pour leur permettre d’adopter la configuration
¢lectronique du gaz rare

Et respecter ainsi la reégle de ’octet qui stipule que tout atome, exception faite
de I’hydrogene, a tendance a former des liaisons jusqu’a I’obtention de huit

électrons de valence.

Les liaisons se classent en différents types;
» La liaison covalente v'pure
v'polarisée
v'dative ou semi polaire

» La liaison ionique.

» La liaison métallique.



Liaison covalente non polaire :

A+ B — AC : OB

1 électron 1 électron 2 électrons partagés
de valence de valence symeétrique
1 paire liante

H + H — H,
st +  1s? - 52
H®—> +«OH —>H® OH—>H—-H

La liaison est covalente pure dans H,, Cl,, F,, ... Deux atomes de
nature identique partagent « équitablement » les ¢€lectrons.



Liaison covalente non polaire :

A+ B — AC : OB

1 électron 1 électron 2 électrons partagés
de valence de valence symeétrique
1 paire liante

H + H — H,
1s? + 1s! — s2

H®—> +«OH —>H® OH—>H—H




Liaison covalente polarisée

o
Ao + B’ (. A @B

1 électron 1 électron 2 électrons partagés
périphérique périphérique de fagon dissymeétrique :
-1 paire liante
- attraction électrostatique

La liaison entre deux atomes de nature différente est covalente polarisée.

La polarisation provient de la tendance d’un des deux atomes a attirer

« preférentiellement » les électrons. (s’effectue entre deux atomes dont leurs
clectronégativites est differentes)



Les liaisons datives

Lorsqu’un atome d’une molécule ne satisfait pas 1’octet, il peut se lier a une autre
molécule et former une nouvelle liaison qui ’amenera a respecter 1’octet.

H H H H

H=—B||" N =—H — H— B «— N—H

Lo L

Liaison covalente dative appelées «semi-polaires» : la paire €lectronique (ou doublet)
assurant la liaison appartient a I’atome « donneur », 1’atome « accepteur » doit alors
avoir une orbitale atomique vide.

Cette liaison est représentée par une fleche dans le sens donneur — accepteur

H H

.

On peut faire figurer une charge formelle positive sur le H=—— B === N =—— H
donneur de la paire ¢lectronique et une charge formelle
négative sur l'accepteur.



Les liaisons datives

Des composes présentent une liaison dative impliquant un oxygene, en passant par la
formation d'un état de valence

CH, CH,

CH3—T o| — CH3—T—>O
CH, CH,

CO aussi présente une liaison dative : | C=0) la formule «normale» ne satisfait
pas I’octet. D¢s lors, on préferera |c=0|



Liaison ionique

La liaison ionique résulte de l'attraction entre une espece positive (cation)
et une espece négative (anion). La stabilit¢ de la liaison est assurée par
l'iInteraction €lectrostatique. Exemple (NaCl, K,S)

g + B* _— A+

1 électron 1 électron 0 électron partagé
de valence de valence dissym étrique
attraction électrostatique

Liaison métallique

Une liaison métallique n'existe que dans un solide meétallique
(métaux). Dans la liaison métallique, les €lectrons sont mobiles dans tout
un réseau alors que dans une liaison 1onique, les charges sont presque
statiques. C’est cette mobilité des ¢€lectrons qui donne aux meétaux le
caractere de tres bons conducteurs €lectriques et thermiques.



Les différences en ¢électronégativité AEN

Considéerez deux atomes A et B:

 1¢re cas:

un des deux atomes a une grande tendance de donner des €lectrons et ’autre a une grande
tendance de les accepter, IAEN g1 > 1,7

= un ou plusieurs électrons changent propri€taire en formant des ions, ‘liaison ionique’

e 2ieme cas:

les deux atomes aiment accepter des €lectrons (les deux ont une €lectronégativité haute et
comparable) = ils partagent deux électrons ‘liaison covalente’ IAEN gl < 1,7

IAEN gl < 0,4 (liaison covalente non polaire); IAEN ;1 > 0,4 (liaison covalente polaire)
 3iéme case:

les deux atomes aiment donner des ¢lectrons (les deux ont une EN basse)

= plusieurs atomes donne leurs €lectrons de valence en formant un pool d’électrons qui sont

partagg€s par tous les atomes
IAEN 5l = 0 (et EN petite) ‘liaison métallique’



Exemple de liaison



La liaison chimique




Méthane CH,

Molécule tétracdrique




Méthane CH,

BeH,

Molécule tétracdrique

Molécule linéaire

H H H H
Be | [He] 2s?
H || 1s!




Méthane CH,

C 2s 2p H
Molécule tétraédrique / / / \ H—C—H

H

H H H H
BeH, Be |[He] 2s?
Molécule lin€aire H || 1s!
e

BH, B | [He] 2s22p' || 2s 2 g
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Molécule plane




La structure de LEWILS des atomes

Ne Ar — ns?npS
F Cl —ns?np’
O S — ns’np*
N P —ns’np’
C Si — ns?np?

B Al — ns?np!
Be Mg — ns?

H Li Na — ns!




Les limites du modeéle de LEWIS

Comment expliquer I’existence de PCls, composé « hypervalent » au sens
de I’octet qui ne peut justifier que I’existence de PCl,

« i ® - ® ...". : ke
3 /.l. . /I. .. .“\ /l':.
T l) 25 F=-8 -
I /s N
(Ol 7 R N
Chaque fois que les orbitales d de I’atome central intervient dans la formation

de la liaison, la saturation en ¢électrons est supérieure a 8.

Solutions proposées:

La promotion vers un ¢tat de valence du P (S,...)



Les liaisons multiples

On parle de liaison multiple lorsque plusieurs paires ¢lectroniques sont
partagees par deux atomes.
Quelques exemples classiques: | N=N

; H,C=0);  H,C=CH,

H H H
o «—> o
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Methode R.PE.C.

Répulsion des Paires Electroniques




Représentation ""tridimensionnelle’ de Cram
La Géométrie des Molécules

Méthode V.S.E.PR Ou Méthode de GILLESPIE

Valence Schell Electronic Pair Répulsion

Ou Méthode R.P.E.C.V

Répulsion des Paires Electroniques de la Couche de Valence



Principe de la méthode

Dans une molécule, ’'atome central est entouré par des doublets d’électrons

Doublets de liaisons : X /A B

Doublets libres : E

C
Ces doublets électriquement chargés se repoussent

lls vont se placer le plus loin possible les uns des autres sur une spheére
centrée sur I’atome central A

On obtient une figure de répulsion '/""E_ I nki s -
différente selon le nombre de doublets L A



Détermination du type moléculaire

nEm

Atome central \
m : nombre de doublets libres de
I’atome central

n : nombre d ’atomes liés a
I’atome central

Type moléculaire - Figure de répulsion

Tous les doublets participent a la figure de répulsion
—

Droite
Triangle équilatéral

Tétraedre

p=n+m <<

Bi-pyramide a base triangulaire
Octaedre

T T T T T
nmmnunin
oONnhwWNDN




p=3

Triangle équilatéral

Tous les sommets sont équivalents

AX;

Triangle équilatéral

AX,E

E

A

Forme de V (120°)

Linéaire




Tétraedre

Tous les sommets sont équivalents

AX,E;

Forme de V ( 109,5°)

Pyramide base triangle

Tétraéedre




p = 5 Bi-pyramide a base triangle

2 types de sommets '
Axiaux |

Equatoriaux

Les positions ne sont plus équivalentes

Les doublets libres E se placerons toujours prioritairement en
position Equatoriale

Un doublet libre est plus « encombrant » qu’un doublet de liaison.

En équatorial il y a des angles de 120° et donc plus de place qu’en axial (90°)



Bipyramide a base triangle

AX,E Pyramide déformée




AX;E;

Formede T

Linéaire




Octaédre

AX, AXE AX,E, AX,E, AX,E,

Octaédre

Pyramide a base carrée Carré Formede T Linéaire

Les 2eme et 4éme doublets se mettent obligatoirement a 'opposé des 1° et 3éme




Orbitales molecu




La liaison dans le modele ondulatoire

Rappel orbitales atomiques

»L’orbitale atomique est caractéris¢é par une une combinaison des trois nombres
quantiques n, 1 et m.

n=1,1=0,m=0 d 1s

n=2,|=1,m=+1 ->- / >



La liaison dans le modele ondulatoire

Rappel orbitales atomiques

»L’orbitale atomique est caractéris¢é par une une combinaison des trois nombres
quantiques n, | et m.

» Le comportement de I’électron est entierement décrit par une fonction , fonction d’onde
ou orbitale atomique .

» L’orbitale permet de déterminer la probabilité de présence de 1’électron dans toute zone
de ’espace.

» Elle est usuellement représentée par une surface qui délimite le volume a I’intérieur
duquel existe une tres forte probabilité de présence de 1’¢lectron .

» Une orbitale atomique est occupée par un maximum de deux électrons de spins opposés.



Recherche des orbitales moléculaires . C.L.O.A. ( combinaison linéaire des
orbitales atomiques ) : L.C.A.QO. ( linear combination of atomic orbitals )

» Quand deux atomes se lient, les O.A. de valence de ces atomes se recouvrent,
fusionnent pour donner des O.M.

» Orbitale moléculaire (OM): combinaison de deux orbitales atomiques (OA)
appartenant a des atomes distincts.

» Ex: formation de H,

» L’¢énergie de I’OM s, est plus basse que celle des OA 1s;



Caractéristiques des orbitales moléculaires (OM)

» Les OM sont des régions d’une molécule ou la probabilit¢ de trouver des
¢clectrons est ¢levee.

» On obtient les OM en combinant de facon appropriée les orbitales des

atomes liés dans la molécule (combinaison linéaire des orbitales atomiques,
méthode LCAO).

» Une combinaison de deux orbitales s donne une orbitale liante ¢ et une
orbitale antiliante ¢ *

» L’orbitale liante correspond a un niveau d’énergie plus bas que les OA des
atomes separes.

» L’orbitale antiliante correspond a un niveau d’énergie supérieur a celui des
OA des atomes sépares.



Etude des molécules diatomiques homonucléaires

» [’ion H2+

¢ est la fonction d’onde moléculaire ou OM.

L’¢lectron se trouvant dans le champ des deux noyaux H, et Hy
sera décrit par une fonction d’onde ¢ appelée OM.

¢ est une combinaison lin¢aire des fonctions d’onde ¥, (OA 1s,)
et W5 (OA 1sp)

¢=C, ¥, +C,¥; oup=C, (Is,) +C,(1sp)



Comme les deux noyaux de I’ion H," sont identiques, on peut €crire : ¢ =¢i = ¢ = 7,

Ainsi la combinaison linéaire ¢ = C, (1s,) + C, (1sy) aura deux solutions : ¢, = C, (Is, + 1sp)
et ¢.=C, (Is, - Isp)

A partir des expressions de ¢, et ¢_et a I’aide de 1’équation de Schrodinger, on peut calculer

les énergies E, et E_: o .
Hp, =E. ¢, etHP_=E_¢_

E ; le doublet occupe 1’ O.M. antiliante ( orbitale c* )

Energie de
l'atomeisolée —=0 > d

E.
Courbe A ; le doublet occupe I’ O.M. liante ( orbitale G )




Etude des OM liante et antiliante

La représentation spatiale de ces 2 OM est la suivante :

//-—i_\/\ ¢ + \ 7 /_'_—\ 7
>~ ———»o > o o >
/ /
\v } \\ _— / v
Isa Isb OM 1o :1sa + 1sb
plan nodal

1sa Isb OM 1" :1sa - 1sb

Le recouvrement des deux OA 1s, et 1sy se fait suivant I’axe joignant les deux noyaux
H, et Hy ( on choisit ¢galement I’axe Oz). Le recouvrement axial conduit a la formation
de deux OM de type o, ces OM o étant construites a partir des OA 1s, elles seront notés
o, pour ’'OM liante et *, pour I’OM antiliante.



Etude des molécules diatomiques homonucléaires

Ha H, Hg
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Remarque 1: le nombre d ’O.M. que | ’on peut établir a partir d’un ensemble d’O.A.
qui sert de base a la formulation des O.M. est €gal au nombre d’O.A. qui constituent

cette base .

Remarque 2 : I’O.M. liante correspond a la combinaison dans laquelle les deux O.A.
s’ajoutent : il n’y a de recouvrement entre deux O.A. que si elles sont de méme signe
dans la région de recouvrement .



Recouvrement conservant une symetrie axiale

Recouvrement 2p,-2p,

».es 2 OA 2p, vont se recouvrir axialement pour donner 2 OM de type  : 62p, et 6*2p, avec :

c$2pz= N (sza - szb) et cs*sz= N* (sza + 2pzb)

z 0, 0, z
COCT T O~ —C o <
Oa Ob

2p,0 + 2p,g O.M. liante o,

4

OO0 - DD

Oa Ob
2pzA - 2sz

O.M. antiliante o,

Recouvrement axial
Possibilité de libre rotation autour de 1’axe internucléaire



Recouvrement conservant une symétrie de réflexion par rapport a un plan

L’axe Oz étant I’axe de la molécule, les 2 OA 2px, et 2px,, aussi bien que les orbitales 2py,
et 2py,, ne peuvent pas se recouvrir axialement, il y aura donc un recouvrement latéral
conduisant aux OM de type m. Les OA 2px, et 2px,, donneront des OM =, (liante) et ©*,
(antiliant). Pour les deux OA 2py, et 2py, donneront des OM =, (liante) et 7*,  (antiliant).

Tchx =N (sza T 2pxb) ’ TC*pr = N* (pra - prb)’
Tc2py = N (Zpya + 2pyb) 9 TC*Zpy - N* (Zpya - 2pyb)
X
Recouvrement latéral @
Pas de possibilit¢ de libre rotation autour de_ - R R
z I’axe internucléaire — Q
O.M. liante =,
_. ¢ _.
> ® R >

2p,n - 2P, O.M. antiliante T,



Diagramme des énergies relatives des orbitales de molécules diatomiques
homonucleaires ; cas de O,

Oa 0O, Og

H+ - +4

2Pn 2Pyp 2P2a . 2Pz5 2pys 2Pys

25, 2sg

O,

La configuration électronique de O, est la suivante : (c,,)’ (5,,)*? (5,)? (TCXTCy)4 (TCXTCy)*Z

.. nbre é liants - nbre é antiliants &§—4
ordre de liaison = 5 = T =2




Sans interaction s-p (O, Fe et Ne) Avec interaction s-p ( Li, Be, B, C, N)

E(eV) 4

-132 - j
ase + 1)1 rr

-25,6 ==

32,3 % %




E(eV) |,

-10,7 =

-15,8 =

-19,5 4

-32,3 -

Etude des molécules diatomiques héteronucléaires ou dissymétriques
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