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GENERALITES SUR LES
LIAISONS CHIMIQUES
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E“IMDTDE‘SjT"éXlstent gue tres rarement a ['e
"é’tomlque “OU Isole (Gaz rares : He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn). lIs

s’'associent - se lient entre eux - pour former des edifices ou

entités tels que :

- molécules (O,, N, H,O, NH;, CHy,...) ;

metalligues, moleculaires (INaCl, Fe . jiqe)

carbone graphite,...), verres, etc.
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es moecues. AlRSI eRrencontre Ry et
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...pas He, et Be,.
- Probléeme de composition : pourquoi ne se forme t-il que
des édifices atomiques definis ? Exemple : il existe O, et O,

alors qu’il n’existe que H, et non H,. -

R e

- Probleme de géométrie : pourquol 2 molécules a priori

comparables ont-elles des caracteristigues tres differentes 2.~
ﬁc’oz est i e' 2 alors gue SO, estit 'ngmai‘é"iﬂ@-
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POURQUOI LES ATOMES SE LIENT -ILS ?
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___sous forme thermique | orS‘ﬁe la formatlon de Ia Ilalsonet‘
" Torigine de cette énergie ne peut étre qu’électrique.
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~ Ilsse lient par

‘la formation de liaisons chimigues. e

| fe'ranoIogie, pour l'instant floue, sera décrite brievement et

en partie dans le cours de Liaison Chimique de S2 et sera

B

approfondie par la suite en S3, S4, S5 et S6. -

lfarsemsschimique
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~ SuUpposons qu-uneliaison chimique sercreeforsquedon

rapproche 2 atomes A et Blinitialement a 'infini ’un de I'autre
+ donc'sansHnteraction (energie de reference nulle) et mesurons
I’énergie potentielle E,,, du systeme

Pour r = r,s l'énergie
potentielle atteint un minimum,
et sa valeur est l'énergie de
lisison E,g (énergie de
dissociation D,g = - E,g).
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@ﬁs_chlmlques prlnC|pares (des*cas**

- la_liaison covalente, entre éléments électronégatifs
(métalloides), c’est une liaison dirigee entre les atomes
liés; ~

g

- la_liaison metalligue, entre éléments électropositifs
X) ;.c’est une liaison non dirigée ;

npalip———

ts electronegatlfs et
ents electrop05|t|fs c’est une liaison non dirigée

g



Il existe aussi 2 types de liaisons secondaires :

- la liaison hydrogene, c'est une liaison dirigée ; -
- la liagison de Van der Waals ; c'est une liaison non dirigée.

‘objectif . de ce cours de S2 est de décrire ces -
- ns chimi T —

sieurs théories ont été proposées pour décrire ces
liacisons chimiques. Nous allons revoir les principaux
modeles qui tentent de les décrire, en respectant l'ordre
de leur apparition.
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- ~1ll est remplace actuellement par le I\/Iodele
Quantigue de la laison chimigue, mais
reste utiliseé par tous les chimistes pour
expliguer simplement certaines propriétes
chimiques.

e-de Lewis est base_sur_les —~




1¢¢ hypothése :
est realisee par la mise en commun d'un doublet d'électrons.

I —

Tl existe de former une liaison covalente :

Chaque atome (A ou B) fournit un électron célibataire,
on parle alors de licison de covalence (ou covalente)
normale qu'on représente par :

(Y

A;i/B—>A B ou A B

électron

noyau A a noyau B



Un atome fournit un doublet et l'autre atome le recoit dans une case vide,
on parl ai t les

A* B-

Ces deux types de liaisons ( ou ) sont totalement

- et -

|l existe seulement trois types de liaisons : ,.Double ou Triple
gu'on symbolise respectivement par , 2 ou - traits:




2°me _hypothese :

Couche peripheriqgue (de valence) :>(2+4:6 électrons de valence)

3¢me hypothese : La regle de l'octet (et du duet pour .
I'atome H) est respectée.

Exemple : la molécule F, Z(F) =9

F : 1s2 252 2p°® (7e de valence)
9
— . et

On distingue les doublets liants (ou de liaison) et les
doublets non-liants (ou libres, ou n).




D autres exemples :




ependant Izl re¢jl2 g gciat)
aums:) d—' Jz1 2‘*""'e pérlode de

' C est-a

—.-POurles.alemes« apparaissent
les ce qui permet d’envisager des nouveaux
etats de valence (on parle parfois d’hypervalence) :

la valence maximale est désormais égale au nhombre

d’€ ns.de.Jda.couche externe. ;

el

H,S (valence ) SF, (valence '), Sk, (valence )




4eme_hypothese :
charge est placee formellement "sur
I’atome central.

L’atome de carbone de structure électronique :

«C 1 1s22522p? (ou C : [He] 2s22p?) récupere formellement les

deux charges négatives pour avoir 6

electrons de valence.

——

gue cela reviendra a faire I'attribution

-

des charges suivant |'électronegativité des

atomes.



- NOTION DE VALEN ATIONS DES ATOMES

c’est le nombre de Iiaisons

= correspond le plus—souveﬁ{ au nombre d' electrons cellbatalres
- présents sur-la-couche de valence de I'élément étudié (n° de
la colonne de la Table Périodique).

Exemple : Cl (Z = 17) : [Ne] 3s°3p° I!SI Il.sgl“-

Couche périphérique (7 &devalence)

- Un élement chlmlque peut avoir plusieurs valences. -

alences : 3 el.5—"=

=15) : [Ne] 3s23p?3 (3d9)
L'atome d’iode peut avoir les valences : 1, 3,5 et 7.
| (Z =53) : [Kr] 4d'05s25p° (5d°)




-La valence d'un atome peut étre modifiée par l'utilisation
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exemples suivants

A
|

sip? Valknce 2




- Un auire grand type d'exciiation consisis 2

;_z_c-as_gs.pgg_d.)., on parle dans ce cas

Exemple des halogenes

(excepté le Fluor) : A I'etat fondamental ils

g

niveaux d.



Les états excités sont signalés par des
étoiles () . Le nombre d'étoiles
correspond au nombre d'excitations.




- L'excitation de la couche de valence peut étre aussi par

Atome d’azote

N Hel 2s22p° [l (I

Valence 3




ITI- CONSTRUCTION DES SCHEMAS

| hypothethue) de formule  , entre deux atomes et de
respectives :

T

- B possede un niveau - accessible, alors que A element de

—

la-2¢me période n'en possede pas ;

- Le principe de construction consiste a associer les deux
atomes par la création de liaisons de covalence (

et/ou ) entre eux.



generalement plusieurs methodes
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- schémas de Lewis moléculaires parfaitement identiques.
f_—..

Parfois deux voies conduiront a des schémas de Lewis

moleculaires différents, on parlera alors de

on peut envisager les démarches

suivantes :



{

ty

nchema de Lewis mokcubire "standard"

- |

schema de Lewis mokcuhire
" cases quantiques "




Notion de charges formelles

e —— -
e —

~ ouo, etporte donc 2 charges pooooo, Inversement

latome A a recu 2 electrons et'porte donc 2 charges
négatives:
En réalité ces charges sont fictives et n'existent que sur le

papier, mais on ne doit pas oublier de les faire figurer sur le

schéma de Lewis moléculaire.




‘les liaisons —

- Dans le cas dun ion moléeculaire, la charge est —
formellement placée sur I'atome central.

ﬂ: l'ion carbonate CO.% :

eux charges négatives pour avoir

-
e carbone de .

CROINEIEEREES




= nombre d'électrons de la couche de valence de |'atome
considéré dans son état normal isolé.
= nombre de liaisons formees par I'atome  consideré dans
la molécule étudiée.

ﬁmbre de doublets libres pour [ atome consideré dans
0

électron cell est CompleTTs=—

lécule é

Ua ( ) et Us (2x1)



- 2eme démarche :

gE =7 -3 - 4=n
Fas de chharges formelles

Par convention on représente les cases

squantiques vides des niveaux p, mais jamais les.cases,

g__anthues vides des niveaux d (car il'y en aurait trop !).

Cela ne signifie pas que les cases quantiques vides de type

n'interviennent pas dans la chimie des composeées (voir
complexes des métaux de transition par exemple).



- 3¢me démarche : On ajoute une liaison dative au cas

Le nouveau schéma de Lewis moléculaire obtenu

-j

- comporte une quadruple liaison entre A et B. B ne possede
.plus gu'un doublet libre et A ne possede plus de case vide.
A possede 4 électrons (soit A) et B en possede 6 (soit
B).
















Notion de Formes Mesomeres

electronlques On dit qu'il s'agit de trois formes mesomeres de
~ la molécule AB. Ce cas de figure est fréiguemment rencontré
guand on a affaire a des liaisons multiples ; on parle de
delocalisation des électrons.

La molécule réelle n'est parfaitement déecrite par aucune de
ses formes mesomeres. Chaque forme mésomere peut étre
utilisée pour décrire un aspect de la réactivite de la molécule,

e peut decrlre a elle seule la totalité des proprletes 1
ﬁ]nues de la le réelle. T e——
est un hybride de toutes ses formes
mesomeres : cest 'hybride de resonnance. Chaque forme
mesomere est une forme limite de résonance.
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~ pas au' ,y-ar un équilibre chimiq |

__djgrses formes comme dans une réaction
chimique . Ce symbolisme signifie simplement que
la molécule reelle est intermediaire entre toutes
ces formes limites. De méme les déplacements
électroniques utilisés pour passer d'une forme a
une autre ne sont pas des deplacements réels. lls

lisent seulement notre ignorance de leur
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- Toutes les formes limites n'ont pas le méme pouvoir
e

descriptif, certaines decrivent beaucoup mieux la molécule

reelle que d'autres. On dit que les diverses formes

s

tde class?er

rses formes limites selon leur poids statistique.




Ee—‘s atomes (; N O et F d0|vent S cest pOSSIb|e
. respecter la regle de I'octet. Ce critere existe encore pour les
autres atomes mais il est moins important.

Minimum des charges formelles : la somme des valeurs
absolues des nombres de charges formelles doit étre
minimale et les charges formelles de méme signe doivent

Eréférentiellement étre portéees par des atomes éloignés. g

T —————
Wre en accord avec
ectronégativités des elements mis en jeu. Ainsi, s’il y a

une charge formelle négative elle doit étre portée par 'atome
le plus électronégatif.



Remarues :

E-Beu-rMmes des lignes n > 3 c'est le critére
d'absence ou de minimum de charges formelles qui

devient préepondérant.
Plus le nombre de mésomeres est important plus
la délocalisation électronique est importante et plus




IV- RECHERCHE ET REPRESENTATION D’UNE

T

_a conseiller pour les débutants -

- e —— -
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- Représenter les couches de valence de chaque atom
‘—-—q‘ . .
sous forme de cases quantiques,

- Chercher_les atomes centraux et latéraux et leur état de
valence adéquate. L'atome central est celui le plus =
électropositif a valence maximale ;

Exemple : I'état de valence fondamental de C (2s?2p?) peut

se transformer en état de valence (2s'2p?) pour expliquer Ies‘_‘

jﬁre liaisons que forme d’habit ‘ W
| soit de covalence,

ence ; —-
- Etablir un bilan de charges théoriques et attribuer pour
chague atome sa charge formelle si elle existe.




(10 U C ctnode rapilae, u ee par ceux gqu

methode 1)

—r— -O déc -~ T'ensemble ~ ectrons

R R —— -

—_______Vatome=central soit  ce nombre —— _—

a I'atome central un nombre d’électrons
correspondant a la charge de I'entité étudiée (ion ou
molécule). Le nombre d’électrons de valence de I'atome .
central sera donc :

- gue les atomes lateraux ne forment que
g'es liaisons de covalence nor N utmsw
- : laisons :
1 electron celibataire : 1 simple liaison,
2 electrons ceélibataires : 1 double liaison,
3 electrons célibataires : 1 triple liaison.




le nombre de liaisons fait par I'atome central,

les atomes terminaux et les atomes
centraux. L'atome central est celui le plus électropositif a -
valence maximale et proposer une 1¢" structure de Lewis
hypothétique.

| -
et on attribue
sl elle existe.

un bilan de charges the



V- APPLICATLIONS
L’ion Nitrate NO - 1N, 3 O 1 charge négative (1 électron

1 charge négaiive
(eleciron)




- Or, I'oxygene étant plus électronégatif que l'azote, c'est a lui

--Azote car plus électroposif-et-a-valence
Supérieure.

R

= Ay [t [+ ]
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~ d'oxygeéne, il posséde  électrons célibataires alors que

e

les oxygénes en possédent . Comme le modéle de Lewis

exige des appariements d'électrons il ne doit
rester aucun electron célibataire. Comme l'‘azote et
I'oxygene sont des éléments de la deuxieme periode, ils

‘mssédent pas de niveaux d.et on ne peut donc

1. Il nous reste donc

la solution de diminuer la valence d'un des atomes

d'oxygene.



[ rur QT |

. O=6-1-6=-1{0 amplement i) -

616+
0=6-2-4=0 (0 dovblementli§
5.4.0=4]

Il reste a envisager l'existence d'éventuelles formes
mesomeres par des deplacements électroniques.



Les seuls doublets susceptibles de se deplacer sans
sont les doublets libres

Cette derniére forme limite est néanmoins impossible
puisqte dans ce cas |'atome d'azote ferait 5 liaisons ce qui
lui est interdit de par son appartenance a la deuxiéme
période.
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Ces trois formes sont identiques.



On résume souvent ces observations par le schéma




Maintenant, il reste a vérifier que cette forme

e ————

On aurait pu procéder par une autre

maniere : on attribue la charge a N :




tdﬂiﬁ.ﬂlﬂes moleculalres dont ossede
_—;E&SQD P
une case quantique vide.

Exemple: , AlCl,

—

ecir car ils sont
électrons (pour compleTer “leur couche de

valence).



es bases de Lewis font facilement des
avec les acides de Lewis. Ce type de réactions peut expliquer
les réactions acido-basiques classiques et la formation des
complexes chimiques.



VI-3 Les radicaux

- —

"électrons  célibataires sur leur couche de valence
_.autrement dit un SR . Ce dernier est
ﬁ‘_. .

'symbolisé par un point.

NO

N =

mﬁdicaw? sont généralement _
eaclifSe) ' S isoles sont dans

e majorite des radicaux. lls sont donc instables et
ont tendance a former des molécules afin de se stabiliser.
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“d—'Ee_w@ preseﬁﬁe— da tres gr'aves faiblesses, car elle
“—'Hielmsage-jemel&l entrée en jeu des
Ainsi les molécules et , sont trés stables du point
de vue chimique ; le phosphore se trouvant entouré par 10
électrons et le soufre par 12 électrons. Ces deux molécules
ne respectent pas la théorie de Lewis.




les quatre liaisons

de CH, sont identig

— ——— e ——

ﬂ'@umlre mqssuree par un seul électror

apportera un
certain nombre de réponses a ces questions. -




.

propriétés moléculaires, il es peaucoup trop "simpliste” pou

e

———ee

-=ee+a—b‘n meelele—beaucoup plus complexe appelé
a été developpé qui rend mieux compte de la

réalité moléculaire. —

is.avant.d’'entamer I'etude du Modele Quantique, nous....
& : j ra de détermmg

eomeétrie des molécules




