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- STRUCTURE ELECTRONIQUE DE L'ATOME

OBJECTIFS
DEVENIR CAPABLE DE:

- Décrire le modele de BOHR.

-Expliquer le mécanisme de 1‘#bsorption et de 1'émission du rayonnement par la matiere et
la structure du spectre de 1'hydrogeéne.

| - C;ter les quatre nombres (iﬁanﬁques et indiquer les valeurs qu'ils peuvent prendre.

- Donner le schéma général des niveaux d'organisation du nuage €lectronique (couches,
sous-couches, cases quantiques).

- Etablir la configuration électronique d'un atome ou d'un ion dans son état fondamental
connaissant son numéro atomique.

- Décrire 1a couche de valence d'un atome ou d'un ion.

- Connaitre 1'organisation de la classification périodique et la signiﬁca.ttion des colonnes et
des lignes. (Connaitre par coeur les 4 premitres lignes).

| - Etablir la correspondance entre le numéro atomique, la place dans le tableau périodique et
la configuration électronique complete et externe d'un élément.

- Savoir définir: énergie d'ionisation, CNE, métaux, non-métaux.

- Décrire 1'évolution des propriétés des éléments dans les colonnes et les lignes de la

classification périodique.
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- Calculer la CNE d'un €électron donné dans 1'atome.
- Prévoir 1'ion normalement stable d'un élément des quatre premieres périodes.

- Exposer les fondements théoriques du modele ondulatoire.

|- Définir les termes fonction d’'onde, orbitale, densité de probabilité de présence,

densité radiale.
- Décrire les caractéristiques géométriques des orbitales s et p.
- Montrer les points communs et les différences entre le modele de BOHR et le modele

ondulatoire.
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LES DIFFERENTS MODELES

DECRIVANT LA STRUCTURE ELECTRONIQUE DE L'ATOME

"L'ATOME DE BOHR" UN MODELE DE L'ATOME D'HYDROGENE

En 1913, Niels Bohr a proposé un modéle pour 1'atome d'hydrogéne
qui repose sur la mécanique classique et la théorie des quanta de
Planck (1900), selon laquelle 1'&change d'&nergie entre matiére et
rayonnement ne s'effectue que par quantité multiple du quantum h.
On peut résumer la théorie de Bohr par les idées fondamentales
suivantes :

- Dans un atome, un électron ne peut se trouver que dans cer-
tains états de mouvement stationnaire correspondant a une
énergie déterminge.

- Lorsqu'un &lectron se trouve dans un de ces états, i1 se
déplace autour du noyau selon une orbite circulaire ; 1'atome

n'émet alors pas
Lorsque 1'@lectron passe d'une orbite stationnaire a

1'autre, 1'énergie de 1'atome subit une variation brusque
Ep -Ep = E=hY

Les états stationnaires de mouvements permis aux électrons
sont ceux pour lesquels le moment angulaire est un multi-
ple de h/2

Le rayon de 1a premiére orbite circulaire de Bohr est ag =
0,529 A (rayon de Bohr).
Calculez la vitesse d'un électron sur cette orbite.

Enoncer 1a formule de Rydberg

Calculer le potentiel d'ionisation de 1'atome d'hydrogéne dans
1'état fondamental.
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4°) Dans le cas d'un atome d'hydrogéne, calculer :

a)

b)

c)

d)

1'énergie d'excitation (eV) nécessaire pour faire passer
1'8lectron de 1'état fondamental a 1'état n = 4

1'énergie nécessaire (eV) pour ioniser 1'atome dans 1'état
excité n = 4

1a longueur d'onde (nm) émise quand 1'atome passe de 1'état
excité n =43 1'état n =3

quel domaine du spectre &lectro-magnétique correspond 3 cette
longueur d'onde ?

5°) La raie violette du spectre de 1'hydrogéne a pour longueur d‘onde:
0,404 um. Calculer 1'énergie de la transition électronique corres-
pondante (en eV) ainsi que le nombre d'ondes (m~1).

6°) Le mercure vapeur, utilisé pour le calage en longueur d'onde des

spec
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trophotométres, &met une radiation dont la longueur d'onde est
A. Quelle est 1'énergie minimale des é&lectrons capable

d'induire cette radiation des atomes de Mercure ? (Réponse en

élec

tron-volt).

11 - LE MODELE DE SOMMERFELD

Le modéle de Bohr a €té compliété en particulier par Sommerfeld

afin
spec
ble

d'interpréter certaines particularités observées dans Tes
tres d'émission atomiques. Pour chaque niveau d'énergie possi-
de 1'électron, caractérisé par le nombre quantique principal

n, Sommerfeld envisage toutes les orbites possibles circulaires ou

elli

ptiques. La condition de quantification introduite par Bohr

conduit & caractériser 1'ellipsité de ces orbites de niveau n par
un nombre quantique secondaire 1.
Plusieurs orbites sont possibles pour un niveau d'énergie n et un

nomb
plan

re quantique 1 correspondant aux différentes orientations du
de 1'orbite par rapport & une direction privilégiée. Ces

orientations sont caractérisées par un nombre quantiques(m)nombre

quan

tique magn@tique. Enfin Pauli est amené & envisager pour

chaque orbite (n, 1, m) 2 états possibles pour 1'électron caracté-

risé

s par le 4&me nombre quantique s : le spin. s = + %,



(

La représentation de ces 2 &tats possibles donnée dans le cadre de

la mécanique classique est celle de T1'électron tournant sur
lui-méme dans un sens ou dans 1'autre,

n - 3 I= O(ét'af 3s)

n=3 [=1/(état3p) -

=] (état 2s)
=0
(état 1s)

Figure 7.13.

Les orbitales permises, circulaires ou eiliptiques, de I’électron dans I"atome d’hydrogéne.
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Les oricntations possibies des différentes orbites permises des électrons d'un atome par rapport
4 un axe, pour une méme valeur du nombre quantique principal n.

7°) Les 4 nombres quantiques ne sont pas indépendants. Rappeler leur
valeurs possibles.



II1 ~ GENERALISATION A UN ATOME QUELCONQUE : LE MODELE QUANTIQUE

Le modéle quantique de 1'atome quelcongue reprend la notion de
niveaux d'énergie et des nombres quantiques caractérisant chaque
électron de 1'atome. I1 permet d'établir une configuration élec-
tronique de 1'atome en ne connaissant pas son numéro atomique. Il
ne s'agit que d'un schéma, mais i1 se révéle trés efficace pour
interpréter ou prévoir les comportements chimiques. Pour un atome
donné, i1 s'agit donc de répartir Z €lectrons entre un certains
nombre de niveaux d'@nergie (régle de Klechkowski).

D e T T e T e )

Questions :

8°) Dans 1'organisation générale du nuage électronique en niveaux
d'énergie dans le modéle quantique, on introduit la notion de -
couches é&lectroniques - sous couches é&lectroniques - cases
quantiques. Définir ces termes.

9°) Une couche de nombre n comporte ..m.<i... Sous-couches
Une sous-couche de nombre 1 comporte .... ... cases quantiques.

10°)Qu'est-ce que le principe de Pauli ?
11°)Le nombre d'é&lectrons contenus dans un niveau n est A S

12° )Enoncer la régle de Hund.



IV - LE MODELE ONDULATOIRE DE L'ATOME (A partir de 1924)

13)

14)

15)
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Voici différentes expériences que vous connaissez, classez les
selon qu'elles sont en faveur de :

a) la nature onculatoire de la lumiére

b) 1la nature corpusculaire de 1a lumiére (photon)

¢) 1la nature ondulatoire de la matiére

d) 1la nature corpusculaire de la matiére.

- effet photoglectriquely- effet Comptony- diffraction de Ta
Tumiére.s expérience de Rutherford}- tube de Crookes - les inter-
férences Tumineuses - 1'oscillographe cathodique;j- Te microscope
8lectronique - la radiographie RX - la diffraction des &lectrons
par les cristaux,

On rappelle que 1a relation de L. de Broglie (1924)

e 2o R
P mu”
indique la longueur d'onde de 1'onde associée & une particule de
masse m et de vitesse v.
Calculer cette longueur d'onde :
- pour un grain de poussiére de diamétre 1 ,anet de masse
m= 10715 kg et animé d'une vitesse v = 2 mm/s
- pour un faisceau d'électrons accélérés par une différence de
potentiel de 1000 V (mg = 0,9.10730 kq)
- pour une automobile de masse 800 kg et roulant a la vitesse de
100 km/h.

Le principe d'incertitude d'Heisenberg (1927)

L'une des conséquence de la dualité onde corpuscule est le prin-
cipe d'incertitude formulé par Heisenberg : il est impossible de
déterminer simultanément Ta position et la quantité de mouvement
d'un corpuscule avec autant de précision qu'on le désire :

A=x «ﬁkﬁaizy PL

- A py incertitude sur la composante de la quantité de mouvement

selon 1'axe x d'une particute et A x incertitude sur la coordon-
née selon x de cette particule. h = constante de Planck.



P e T e T e B e T e B e e B e e T e T e T e T e T T e T e T T et i e S S T e e T e T N

= 6,63 10734 J.s.

Rappelons 1'expérience classique de diffraction de la Tumiére par
une fente car elle nous permet de comprendre comment le principe
d'incertitude d'Heisenberg est 1ié & la nature ondulatoire de la
matiére : -

Supposons que 1'on veuille déterminer la position x d'un rayon
Tumineux dans un faisceau lumineux. On peut faire tomber normale-
ment ce faisceau sur un &cran opaque percé d'une fente lumineuse
de largeur a. Ainsi lorsque le rayon traversera cette fente (on le
repére sur un &cran E' // au ler écran E) 1'abscisse x du rayon
sera celle de la fente. Mais toute fente ayant une largeur a, on
commet ainsi une erreur de position . S1 nous diminuons a
pour avoir une position plus précise, le phénoméne de diffraction
alors apparait : la lumiére ne se propage plus en ligne droite et
1a lumiére est diffractée suivant un angle :

b= 2
ﬂ\ac.
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a) QuelVeest la quantité de mouvement selon 1'axe Ox avant la
fente, aprés la fente ?
En déduire A px
(On supposera & petit).

——



16°)

17°)

18°)
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b} Quelle est la quantité de nmouvement des photons de longueur
d'onde N\ ?

c) En déduire la valeur de Ax.Apx.

Conclusion sachant que de la méme facon la diffraction é&lectro-
nigque permettrait d'établir un résultat analogue pour 1la
matiére.

Reprendre les 3 exemples de 1'exercice 14 et calculer les incer-

titudes sur les positions des différentes particules envisagées

sachant que :

- pour le grain de poussiére Av = 0,1 mm.

- pour les électrons la différence de potentiel est connue 3 1 V
prés

- pour 1'automobileAvy = 1 kmh-1,

Conclusion ?

On ne peut appliquer la mécanique classique a 1'infiniment ,{41¢1F

............... , le principe de Heisenberg faisant que 1'on ne
peut connaitre .....cceeeveeeen. et avec une précision aussi ...
............... que 1'on veut, ...............o €t Ll

d'une particule.

Toute particule est décrite par une fonction d'onde cl}(x,y,z,t)oﬁ
x,¥,z sont les 3 coordonnées de la particule a 1'instant t.
Ainsi dans 1'atome d'hydrogéne, le plus simple des édifices
atomiques réels, 1'électron dans le champ &lectrique du noyau
aura son état décrit 3 tout instant par une fonction d'onde
L 4 (x,y,2,t), le noyau étant pris @ 1'origine du repére et &tant
considére comme fixe. '

En général, on ne s'intéresse qu'aux états stationnaires de
1'8lectron, indépendant du temps, d'énergie constante E

ces états stationnaires sont solutions de 1'équation de

Shrodinger.
z Z EEGZZ k*’ = E qj
T VY T ey G0 (03

ou la fonction d'onde ne dépend plus du temps.
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QUESTION : On exprime souvent les solutions de 1'éguation de

Shrodinger en fonction des coordonnées sphériques. Quel est
1'avantage dans ce cas, d'un tel systéme de coordonnées par
rapport & un systéme de coordonnées cartésiennes ?

La fonction d' ondejf décrivant 1'état stationnaire d'un &lectron
dans un atome ?)est une fonction mathématiques qui peut
etre positive ou négative, ou complexe.

Seule la quantité | 9’|2 a une signification physique.

Rappeler la signification physique de :

a) 1Y 2

(X,¥,2)

b)jl‘i’!z
dv

volume
donngé
Y

c) e /}[ Iqjlzdv

vol ume
donné
v

d) que vaut 1'integrale : | lezdv pour un &lectron dans un
atome. tout
1'espace
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Dans un systéme de coordonnées sphériques centrées sur le noyau,
on peut exprimer les différentes fonctions d'ondes solutions sous
la forme :

(Fn,e,m = Rnlg (r) X egm(e) X?Dm (’F)

a) Comment appelle-t-on F{n’((vj ?

_ . b 1)
Comment appelle-t-on le produit 86,”(9) m(f)

b) Comment s'écrit | |2dv en coordonnées sphériques ?

Comment s'écrit |  |2dv en coordonnées sphériques ?

Nous allons nous intéresser plus particuliérement & deux €tats
possibles de 1'électron de 1'atome d'hydrogéne : 1'état 1s pour
Tequeln-47 om:Cet 1'€tat 2pz pour lequel. w1 4 - | wsa+ U

Les fonctions d'ondes ont été données en cours et sont rappelées
dans le tableau I ci-joint. On donne &galement dans les tableaux
suivants II et III Yes valeurs de r2 RZ (v) pour ces états et les
valeurs de pour différentes valeurs de r et 0 (

est indépendante de ). Toutes les valeurs ont &té calculées
en prenant comme unité de longueur 1'unité atomique a, ce qui
revient 3 prendre dans les expressions du tableau I, a égal a 1.

a) Compléter les valeurs manguantes du tableau II

b) Représenter rZ RZ 100(v) et rZ RZ 210(v) en fonction de r et
rappeler la signification de ces courbes.
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TABLEAU II - (r*emwu.a : 1 u.a = 0,529 R)

ETAT 100 ETAT 210
r* LVmo ‘Fz rsz (r) r¥ T‘J’Rf')
joo 1ol" ' Y
0,000 0,564 0,318 0,000 0,00 0,000
0,050 0,537 0,288 0,009 0,50 0,002
0,150 0,48560| 0,236 0,07 1,00 0,012
0,250 0,439 0,193 0,152 1,60 0,055
0,500 .| 0,342 0,117 0,368 2,00 0,090
0,700 0,280 0,078 0,483 2,60 0,141
-.0,900 0,229 0,053 0,536 3,00 =

1,000 = - - 3,50 0,189
1,200 0,170 0,029 0,522 4,00 0,195
1,400 0,139 0,019 0,477 4,50 0,190
1,750 0,098 0,010 0,370 5,00 0,175
2,000 0,076 0,005 0,293 6,00 0,134
3,000 0,028 0,001 0,089 - 7,00 0,091
4,000 0,010 0,000 0,021 8,00 0,057
5,000 0,004 0,000 0,004 9,00 0,034

10,00 0,019

12,00 0,005.




TABLEAU III - (r* en u.a ; 8 endeye)

1,
Valeurs de ﬂ) x 100
10
e*
r* 0 10 20 30 40 45 50 60 70 80 S0
0,000 10,00 0,00

1,000 |0,365 {0,335 {0,323 {0,274 |0,214 |0,183 |0,151 (0,070 ;{0,042 (0,011 {0,00
2,000 |0,538 {0,522 | 0,475 |0,404 {0,316 |0,269 (0,222 |0,10 (0,063 {0,016 (0,00
3,000 {0,446 |0,432 | 0,393 |0,335 {0,261 {0,222 {0,184 {0,111 |0,052 {0,013 0,00
4,000 |0,288 |0,283 | 0,257 {0,218 |0,171 |0,145 |0,120 |0,073 |0,034 {0,009 {0,00
5,000 {0,167 {0,162 0,148 10,125 |0,098 |0,084 10,070 {0,042 [0,01S 0,005 {0,00
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c) A partir du tableau III pour r = 3 u.a représenter la densité
de probabilité de présence angulaire de 1'électron pour
variant de 0 2 gg.

Rappeler 1a définition de la notion d'orbitale.
Déduire la forme de 1'orbitale 2pz.

La résolution de 1'équation de Shrédinger pour 1'atome d'hydro-
géne ou pour les hydrogénoides permet d'obtenir les fonctions
d'ondes possibles décrivant les différents &tats possibles de
1'électron du systéme et donc de connaitre les orbitales atomi-
ques possibles. i

Mais lorsque nous voulons résoudre le probléme de 1'atome quel-
conque 3 plusieurs 8lectrons, 1'équation de Shrédinger du systéme

devient insoluble rigoureusement en raison des termes d'inter-
action inter@lectronique. I1 faut donc faire les approximations

suivantes :

. le noyau est supposé immobile (approximation de Born-Oppen-

heimer) .

. on néglige les interactions interélectriques ; 11 est alors

possible d'écrire Z &quations monoélectroniques indépendantes
dont les solutions sont semblables a celles obtenues dans le cas
d'un atome & un &lectron mais on affecte, en ce cas, le noyau
d'un numéro atomique Z efficace (Zeff) obtenu en tenant compet de

1'écran &lectrostatique dii aux (Z-1) &lectrons sur la charge Ze

du noyau.

Zeff=Z-Zﬁz
¢

T, : coefficient d'écran de 1'électron j sur 1'électron
gtudié. Les Cry sont calculables par les régles de Slater (voir
cours) .

Le systéme polyélectronique est alors décrit par .des--fonctions
d'ondes semblables i celles de 1'hydrogéne. Elles sont caractéri-
sées par les nombres quantiques n, 1, m. Il leur correspond des
niveaux d'énergie &lectroniques qui sont peuplés par les élec-
trons de 1'atome considéré selon les régles de remplissage du
modéle quantique (régle de Klechkowski, régle de Hund, régle de
Pauli).
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22°)

23°)

24°)

25°)

26°)

Si 1'on s'intéresse & 1'8volution des niveaux &lectroniques en
fonction du numéro atomique, on peut distinguer pour chaque
g1ément deux zones d'énergie.

. Celle des électrons internes (de coeur) fortement 1iées au noyau

. Celle des &lectrons sur des niveaux d'énergie compris entre 0 et

- 30 eV. Ces électrons (plus externes) sont faiblement 1iés au
noyau. I1s seront perturbés par la présence des électrons d'au-
tres atomes : ce sont les &lectrons de valence qui vont partici-
per 3 la formation des 1jaisons chimiques.

Enfin que ce soient les theories quantique ou ondulatoire de
1'atome, elles permettent de retrouver la classification périodi-
que proposée antérieurement par Mendeleiev.

Donner la structure &lectronique de

0(z=8) ;M (Z=12) ; P(Z=15) ; Cl (Z=17)

Donner la structure &lectronique de F (Z = 9) de 1'ion F~, de

Na (Z = 11) et de 1'ion Nat.

Que peut-on dire des structures &lectroniques de F~ et de 1'ion
Nat ?

Ecrire la structure &lectronique des éléments de la colonne V b
Azote (Z = 7) ; Phosphore (Z = 15) ; Arsenic (Z = 33) ;
Antimoine (Z = 51) ; Bismuth (Z = 83) ;

Commentez ?

Donner la structure &lectronique des &1éments de Ta 4éme période,
K (Z=19) a Kr (Z = 36).

Un &1ément a moins de 13 électrons dont un est célibataire. Quel
est cet é1ément sachant qu'il appartient & la famille du bore
(Z =5) et @ 1a période du sodium (Z = 11) ?



* 27°) En vous reportant aux structures &lectroniques des &léments et en
prenant comme exemple le 1lithium et 1le béryllium, prévoyez
1'ordre des énergies d'ionisation croissante de tous les é&lec-
trons de ces deux é&léments.

Classez les en ordre croissant en utilisant le symbole de chaque
¢lectron (2s1Be, 1s2Li, 2sl, etc...).

28°) Les lanthanides correspondent au remplissage progressif de la
sous couche 4f ; ils ont pour structure externe
552 5pb 5dl 652

a) Justifier que ces eléments forment des composés stables conte-
nant le cation + 3.

b) Le Cerium (4fl) forme un composé stable contenant le cation
+ 4 ; justifier.
L'Europium (4f6) forme un composé stable contenant le
cation + 2 ; justifier.

c) On fait passer des sels de lanthanides (terres rares)
(cation +3) sur une résine échangeuse d'ions pour Jles
chromatographier.
La résine utilisée retient plus fortement les ions les plus
petits et les plus chargés. Dans quel ordre, en fonction de Z,
ces cations vont-ils sortir de la colonne ?
Expliquer pourquoi ?

29°) Dans la série des halogénes :
- La polarisabilite augmente quand Z ......... T —
- quand Z augmente, le pouvoir oxydant ........... it .
- quand Z diminue, 1'électronégativité ................ R ¥ § 4

30°) Les métaux de la 18re colonne de la classification périodique ont
une configuration externe qui leur confére une valence de ......

I1s ont donc une @nergie d'ionisation ..........c.ccoiiinnnn ceens
et un rayon AtoOMIQUe: .« :ssssmermesssss sseppeesss . lLeur faible
valeur d'électronégativité explique leur caractére .............
réducteur.

Les oxydes ou les chlorures de ces métaux sont des cristaux .....

s e P et eses N0 s b0



2°)

3%)

4°)

5%

6°)

)

8°)
9°%)

10°)

11°)

12°)

13°%)

14°)

CORRECTIONS DES EXCERCICES

E.D.
B B3 < Fi = Ry foms )
= - = - —Z

Ry = cste de Rydberg = 2,1 x 10718,
E.D.

12,75 eV
0,85 eV

= 1875 nm
IR,

3,07 eV
2,48 106 m~1

4,89 eV

n entier > 1

0&£1€ n-1 (1 entier)
-1 Emg +1 (m entier)
5 =% g

E 0.

n sous-couches ; (21 +1) cases quantiques

dans un atome deux &lectrons ne peuvent avoir leurs quatre
nombres quantiques identiques ==»2 &lectrons maximum par
case quantique de spins opposés + % , -3

zn

Régle de Hund = les cases quantiques d'une méme sous cou-
che correspondent dans un atome isolé au méme niveau
d'énergie. Les &lectrons se placent d'abord a raison de un

par case avant de s'apparier.
E. D.

E.D.



S oo 8 o R o S 50— S Fo oK

15°)

16°)

17°)

18°)

19°)

20°%)

E.D,

Grain de poussiére Ax = 10~8m

(incertitude négligeable devant les dimensions du grain de

poussiére). .

Electron : P__- gV > Ap BV
2m PV

DAp=1,210"26 kg.m.s"1

Ax =‘9% - 8310

incertitude énorme devant les dimensions atomiques
Automobile : Ap = 222,2 kg ms~1

bx = ’%P= 410°37 m |
petit ; simultanément ; grande ; position ; vitesse.

La fonction d'onde ﬁfr)a}f) (exprimée en coordonnées
sphériques) peut alors se mettre sous la forme d'un pro-
duit de 2 fonctions R(,) et )7qff) respectivement
appelées fonction radiale et fonction angulaire,

\’j(r,e;r) = er) X y(ﬁ;"f)

La séparation des variables simplifie les calculs ulte-
rieurs.

a) densité de probabilité de présence ponctuelle de
1'électron.

b) probabilité de présence de 1'électron dans le volume V

¢) charge &lectronique contenue dans le volume V

d) 1 : car la probabilité de trouver Ta particule (&lec-
tron) dans tout 1'espace vaut 1.

a) Rp,1(r) = fonction d'onde radiale

eﬂmle)xfbm("’): fonction d'onde angulaire_

b) H”lzdv :lR’zx lellx ‘(P’zx r¥sin® dr d6 d ¥

c)J[kPqu- /j (R]™ [8] ]cD] rtsinBoir d8 dP

Vv Lf

-/|R"),dr "f’e@ Jsine a6 (] 4

o



21*) E.D.

22°) 0. 1s2 252 2pé
Mg 1s2 2s2 2pb 3s2
P .1s2 252 2pb 352 3p3
C1.1s2 252 2pb 352 3pd

23°)  E.D.

24°) Cf fiche N 15 du polycopié
I1s ont tous méme structure externe nsZ np3
= méme groupe chimique => propriétés chimiques et
physiques semblables. '
ns? — 1 doublet 1ibre
np3_, peuvent donner 3 liaisons covalentes (voir chapitre
liaison)

25°) E.D.

26°) famille du bore ns? npt
période du sodium n=3

soit 1s2 2s2 2pf 3s2 3pl A1 Z = 13
27°) E.D.
28°)  E.D.
26°) - Z augmente

le pouvoir oxydant diminue
1'électronégativité augmente

30°)

—

- faible - grand -~ fortement - jonique.
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LES LIAISONS CHIMIQUES

OBJECTIFS

DEVENIR CAPABLE DE:

- Imaginer et représenter la structure électronique de "LEWIS" d'un composé covalent
connaissant sa formule moléculaire.

- Dénombrer les électrons ¢ et =, les électrons non liants, les cases vides.

- Prévoir la polarisation des Liaisons.

- Déterminer la géométrie d'une molécule simple comportant un seul atome central par la
méthode VSEPR.

- Expliquer le principe de la méthode LCAO.

- Définir et décrire les divers modes de recouvrement des OA s et p.

- Construire le diagramme moléculaire d'une molécule diatomique.

- Calculer un ordre de liaison.

- Construire la structure électronique de molécules polyatomiques simples comportant des
liaisons simples et/ou multiples et des éléments dans leurs divers états d'hybridation dans
le cadre de la théorie de valence.

- Prévoir les caracteres géométriques de molécules liés a leur structure électronique




LA LIAISON CHIMIQUE

Livres conseillés - Chimie Générale R. DIDIER et J.B. BAILLERE
(Technique et Documentation)
- Cours de Chimie Physique P. ARNAUD Dunod

I - LE MODELE DE LEWIS (1916)

Mots-c18s de ce modéle :

- couche de valence

- mise en commun d'un ou plusieurs doublets d'électrons par
les 2 atomes de liaison

- liaison de covalence simple

- liaison de covalence dative (coordinence)

- liaisons multiples

- mesomérie - resonance

e —

Exercice 1 : Ecrire les formules de LEWIS des ions ou molécules sui-
vantes :

* HpS ; *S0p ; S042~

C17 ; €107 ; C10,™ ; C103™ ; €104
CHgq ; CO ; CN

*pPCls ;

*02 ; N2

* Exercice 2 : A partir de ces exemples commentez les insuffisances de
1a Théorie de LEWIS.



II - PREVISION DE LA GEOMETRIE DES MOLECULES ET IONS PAR LA METHODE
VYSEPR (Gillespie 1957) :

* Exercice 3 :
Complétez le tableau suivant des oxo-anions du chlore aux différents
degrés d'oxydation (D.0.) et prévoyez la forme des molécules en thé-
orie V.S.E.P.R. en indiquant de facon différente les doublets liants
et non liants.

TYPE DE MOLECULE GEOMETRIE DE

D.0. FORMULE ¥.S.E. PR, LA MOLECULE
restiite-d C'og:g,..ﬁﬂ.;t AX, t, smie Gimi e
" > Ao gy & Ax, &, oV trbateds |
vies BB ) 5 clo B—W A ¥y E ol g e sk (»—}
s / C’OC‘;WM A Xy, . ?xi Chebeia

* Exercice 4 :

A 1'aide de 1a nomenclature AXmEn utilisée dans la theorie V.S.E.P.R.
(A : atome central ; Xm : m atomes ou ions X liés a A ; En : n dou-
blets libres E), proposer une structure spatiale pour les molécules ou
jon cités ci-dessous :

TYPE DE MOLECULE GEOMETRIE DE
wh ke FORMULE V.S.E.P.R. LA MOLECULE
2y c ol R
Vi H2S  ,.7% AX, E, s T
B 0, 57 AX,E Ty by
(v _ i ‘_,f"g\ \‘/ & ) ‘f ‘ )/’,JM LNJ»_JZ; - bid . [
‘ I C.I 4 . / £y t ~ ‘és_y-b ot Ao 0
eoali )3 ;ENCE CAE 1N ‘
v S
Lol T




IIT - LA LIAISON DANS LE MODELE ONDULATOIRE :
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1)

Pour traiter le probléme de la liaison des atomes dans une molé-
cule, de facon g]oga]é (formule, forme, @énergie, distance des
atomes, répartition des charges) on est conduit & résoudre une
équation de Shrddinger pour ce systéme constitué des différents
noyaux et de tous les é&lectrons apportés par les différents
atomes. Le systdme est alors décrit par des fonctions d'onde
(fonction des coordonnées des différentes particules, ces fonc-
tions d'onde sont solutions de 1'équation de Shrodinger ; elles
permettent de définir les orbitales moléculaires possibles occu-
pées par les électrons du systéme. Ce probléme est insoluble
rigoureusement dés que 1'on considére une molécule ou un ion
possédant plus de 3 particules (Hp*) et 1'on doit envisager
des métho des d'approximation pour accéder & ces orbitales
moléculaires. Différentes méthodes d'approximation  sont
envisageables. La plus "simple" est la méthode LCAD (linear
combination of atomic orbitals).

Généralités sur la méthode des 0.M. par LCAO :

. la liaison chimique est une conséquence directe du recouvrement

des 0.A des atomes de la molécule.

. en conséquence, les fonctions d'ondes décrivant la molécule (et

donc les 0.M. et leur niveau d'énergie) sont formées en combi-
nant les 0.A. des différents atomes de 1a molécule dont on
connait 1'expression analytique.

. Les 0.M., ainsi calculées, sont remplies avec les électrons de

tous les atomes constituants la molécule selon les régles habi-
tuelles de stabilité (énergie croissante) de Hund et d'exclusion
de Pauli.

. Les calculs montrent que les 0.A. des différents atomes consti-

tuant une orbitale moléculaire doivent &tre de symétries compa-
tibles et d'énergies voisines. En conséquence, on ne considére
que les 0.A. de valence des différents atomes.
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. Le paramétre important qui commande 1'énergie des 0.M. est 1'in-

tégrale de recouvrement S = EE ¢ 43 (ol %{ et ¥, sont une
fonction d'onde décrivant un® 0.A d'un atome i et d'un atome j).

. Deux types d'0.M. peuvent &tre obtenues & partir de chaque grou-

pe d'0.A. combinges
- une 0.M. liante (S 0)
- une 0.M. antiliante (S £ 0) moins stabie que la précédente.

. Deux types de recouvrement sont possibles compte tenu des régles

de symétrie :

- un recouvrement axial des 0.A. donnant lieu & ce que 1'on
appelle une O0.M. &,

- un recouvrement latéral des 0.A. donnant lieu  une O.M. (.

. Enfin, cette méthode 0.M., L.C.A.0. ainsi décrite conduit & des

3%)

orbitales moléculaires polycentriques délocalisées sur toute la

molécule.

Les molécules diatomiques (02 ; Np ; CO ...) sont ainsi
décrites sans grande difficulté et 1'on peut batir un diagramme
énergétique de 1a molécule.

En revanche dés que la molécule est poiyatomique (nombre
d'atomes > 2) les calculs sont complexes et nécessitent des
ordinateurs puissants. On peut cependant construire un diagramme
d'énergie qualitatif 3 partir des principes énoncés ci-dessous
Torsque les molécules sont encore simples {(atome central 1ié aux
autres atomes) ex : Be Hp ; Hp0 ; CHg ; COp.

Une simplification supplémentaire : la théorie de liaison de

valence :

Pour les molécules polyatomiques une simplification est souvent
introduite : Ta molécule aussi complexe soit-elle est considérée
comme une suite de liaisons indépendantes résultant chacune du
recouvrement de 2 0.A. dans deux atomes directement 1iés (selon
une formule de Lewis) comme dans une molécule diatomique.
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. La molécule est ainsi découpée en une succession d'0.M. locali-

4°)

sées entre deux atomes directement 1iés.
On retrouve ainsi la notion de lijaison dirigée introduite dans
le modéie de Lewis et VSEPR.

L'hybridation des 0.A.

Le modéle des 0.M. localisées (liaison de valence) ou des 0.M.
délocalisées ne rendent pas compte directement. de la géométrie
des molécules. Pour remédier a cette insuffisance, on est amené
3 batir des fonctions d'ondes & partir d'orbitales hybrides
atomiques pour les atomes centraux (on dit aussi connectés) de
la molécule.

Différents types d'hybridation sont possibles selon le type de
molécule et le nombre de doublets liants et non Tiants sur
chaque atome connecté. I1 existe ainsi une correspondance entre
les types de molécules et la méthode VSEPR et 1'hybridation a
envisager pour 1'atome central.

Les 0.A. hybridées ont des propriétés a retenir :

elles sont dégénérées (méme énergie)

i1 leur correspond des distributions spatiales d'é@lectrons bien
déterminées orientant les 1liaisons lors de leur recouvrement
axijal avec les 0.A. des autres atomes lies.

Enfin, tout ce qui a &té dit sur la méthode générale des OM-LCAO
peut étre repris avec les OA hybrides de 1'atome central de ia
molécule. En particulier on peut construire un diagramme &nergé-
tique qualitatif dans le cadre de la théorie des OM localisées
{(1iaison 3@ valence). L'exercice ci-aprés en sera une illustra-
tion. On remarque que 1'on obtient des diagrammes l1égérement
differents. Quel est celui qui est le plus réaliste ? Seule une
confrontation entre les résultats théoriques et les résultats
expérimentaux dont on dispose.peuvent permettre de trancher.



5°) La délocalisation des 0.M. T

{

(

{

( Dans le cas de certaines molécules polyatomiques (n > 2) la
( géométrie conduit a@ observer des 0.A. p pures de plusieurs
( atomes, orientées parallélement, et donc présentant un recouvre-
{ ment latéral important (systémes conjugués). Adopter la descrip-
( tion de la liaison de valence (0.M. localisée entre 2 atomes
( directement 1i@s) pour ces telles molécules est irréaliste. Un
( modéle intermédiaire entre 1a theorie générale des 0.M. déloca-
( lisées (complexe) et la théorie de la liaison de-valence est
( alors envisagée. On conserve la description de liaison de valen-
( ce uniquement pour les liaisons U (recouvrement axial-des 0.A.
( hybrides) assurant la forme géométrique du squelette de la molé-
( cule mais on considére des 0.M. T délocalisées sur toute la
( molécule (les fonctions d'onde correspondantes sont des combi-
( naisons linéaires des fonctions d'onde p de tous les atomes).

( Cette description est particuliérement utile en chimie organique
{ (voir le cours) exemples : butadiéne, benzéne.

( Elle permet d'expliquer de fagon plus satisfaisante le phénoméne
( de résonance introduit dans la theorie de Lewis.

(

* Exercice 5 :
- Construire les diagrammes d'énergie des 0.M. pour le difluor, le
dioxygéne et le diazote.
- En déduire 1'ordre de liaison et les types de liaison pour chaque
molécule.

* Exercice 6 :

Construire le diagramme d'é@nergie des 0.M. d'une moiécule AB. On
supposera B plus &lectro-négatif que A.
A et B ont tous deux pour 0.A. de valence des orbitales s et p.
Les niveaux s et p etant voisins, les interactions sont possibles.
Application aux molécules CO et NO. Donnez les symboles orbitaux.
Interprétez les données expérimentales sur ces deux molécules en les
attribuant.

AH® = 1069,2 KJ mole~l, Longueurs liaisons 1,12 A

AH® = 677,2 KJ mole™l, Longueurs 1liaisons 1,15 A



Exercice 7 : &
- Le recouvrement axial d'une orbitale atomique s et d'une orbitale

atomique p conduit 3 des liaisons : .. T.edi. T Teeiiiiiiiniinnnenn.

Exercice 8 :
Pour les molécules diatomiques homonucléaires suivantes, compléter le

tableau :

Co Bo L1y o
Z pour 1'atome , ¢ & 3 34 _
iai . AV
Ordre de tiaison ¢ l 1 e
o
Longueur de Tiaison A "
(2,67 A ; 1,59 A ; 1,31 &) i) 7 ?
S
Energie de liaison o
(25 : 69 : 150 Kcal.mol™1) ¥ad 7 -
Type de liaison
7o B le
Propriétés magnétiques : N

* Exercice 9 :

On considére la molécule BeH,

1) Ecrire la structure de Lewis

2) Donner 1a forme de l1a molécule par la méthode VSEPR

3) Dans le cadre de la théorie des 0.M. délocalisées construire le
diagramme énergétique sans envisager 1'hybridation de 1‘'atome
central.

4) Reprendre la question précédente dans le cadre de la théorie de
la liaison de valence en envisageant une hybridation de 1'atome
Be.

Retrouver la forme de 1a molécule et donner le diagramme &nergétique

des 0.M.



* Exercice 10 :
a) La molécule de SO offre un cas de mésomérie bien connu. Rappe-
ler le (Voir exercice 1).
b) Montrer comment la théorie des 0.M. délocalisées T permet de
décrire ce phénoméne.

V - LA LIAISON IONIQUE :

La liaison ionique peut-&tre considérée comme la limite d'une
liaison de covalence polarisée, etablie entre deux atomes dont
la différence d'électronégativité est-supérieure ou égale a 2.

Mots-c1és : pourcentage de 1iaison ionique, pour une liaison
covalente moment dipolaire.

PN e e e~

* Exercice 11 :
Calculer la distance interatomique (en R) de la molécule de bromure
d'hydrogéne sachant que la . liaison a 88 % de caractére covalent. On
donne le moment dipolaire expérimental &gal & 0,79 D.
(1D=3,336.10"30C.m.).

Exercice 12 :
I1 existe 3 dichloro-benzéne. Attribuez leur les moments dipolaires
suivants :
r =0; 1,69 ; 2,93 D

Exercice 13 :
Le moment dipolaire de 1a liaison C-NOp est de 4,2 D.
a) Un isomére du trinitrobenzéne a un moment dipolaire nul. Préciser
sa géométrie.
b) Donner la géométrie de 1'isomére ayant le plus fort moment dipo-
laire et calculer celui-ci.



CORRECTION DES EXERCICES

1°) @ z=17 3s23p5 B ==

> O = I -

> [c10]"
— [CLOZ:I"
> [C103]
[Cl104]”

>

CHq

co C

- BE=E [t~ —> 01
oFf B EEEI¥
Icli—s 01"
ol
[0 .—1C11"—> 0*
ol
1ot
— T.- - e R
(0 «| Cit —> Ol
¥
(O1#
c z=6 252 2p2 [& ®I1T1 |

H
¢ [Feal [Teldee] e
@kﬁ R ’SJ."-H i “,C H
H

Z=6 252 2p2 =1 [

cette structure de Lewis explique que CO est un intermédiaire

dans 1'

oxydation du carbone, le terme uttime étant CO»

/¢ — s O\
\O S 4



grande stabilité de Hx-C=N|

No = | N = N |

*

Exercice 2 : Cf E.D.
* Exercice 3 : Cf E.D.
* Exercice 4 : Cf E.D.
* Exercice 5 : Cf E.D.
* Exercice 6 : Cf E.D.
* Exercice 7 : o et o%

Exercice 8 :

——— — " 4= o S - v " b o S G P - T S o et ke A B - W - - - " (o ot -

- —— —— = o i 4 T 2 U S G S Y S S S S S R (- - A S A M Bl S A - - - -

Z pour 1'atome 6 5 3
Ordre de liaison 2 1 1

Longueur de 1liaison

(2,67 A ; 1,59 A . 1,31 A) 1,31 1,59. 2,67
“mergie de laisn 150 68 25
(25 : 69 : 150 Kcal.mol-1l)

Type de tatsn ot T v
Coropriétés mgnétiques  ola  Para Dia

- i - D S S S T D U ST O S T P S o o b M Gt e P S ASS Y S - - S o

Remarque : les diagrammes énergétiques des 0.M. présentent une
interaction s p pour les atomes.



* Exercice 9 : Voir E.D.

* Exercice 10 : Voir E.D.

* Exercice 11 : Voir E.D.

Exercice 12 : Orthodichlorobenzéne p = 2,9
Méta dichlorobenzéne P = 1,6
Para dichlorobenzéne p 0.D

Exercice 13 :

a) Isomére 1, 3, 5

b) Isomére 1, 2, 3 ; p = 8,4 D



Prévision de la géométrie moiéculaire au moyen
de ia théorie de répulsion-des paires électroniques

des couches de valence
Comparaison avec la théorie de 'hybridation

par R. J. Gillespie
(Département de chimie, Université McMaster

Hamilton, Ontario, Canada)

L'objectif de cet article est d'expliquer comment les
régles de la théorie « Valence shell electron pair
repuision » (V.S.E.P.R.) peuvent étre utilisées pour
prédire la géométrie moléculaire. Les regles de cette théorie
permettent de prévoir les différents arrangements
possibles que prendront un nombre donné de liaisons autour
d'un atome central. Ainsi on sait par exemplie quil y 2
trois liaisons fluor-bore dans BF, et que la molécule est
inscrite dans un triangle équilatéral plan (fig. 1). Les
trois lisisons B — F dans le méme plan forment entre elles
des angles de 120°. On sait. par ailleurs, que la
molécule NF, a une forme pyramidale avec l'azote au
sommet de la pyramide et des angles de liatson FNF de

A O
AN R

l"\r/ \ F/h\‘
/Aér ¥ P"Lr -
/

Figure 1.
Les {ormes ce Queigues Meiecules SIMpies.



102° sevlemear Novs voyons égaemeat dans 2

Jloute 1 que CF, est unc molécule tétiuécnaue olors Que
XeF, est une molécule plane inscrite €ans un carré ;

de méme nous voyons que IF, est une moiécuie
pyramicale & base carrée et que PFy par contre. 3 ia
forme d'une bipyramide tngonale.

Nous voudrions étre capable de comprendre pourquoi
ces paires de moliécules apparemment similaires ont des
formes différentes et pouvoir prédire fa forme de
n’imporie laquelle de type AX,. A I'heure actuelle ia
grande majorité des chimistes discute de la géométrie
des molécules au moyen de la théorie d'hybridation et
nombre dentre eux croit détenir sinsi I'explication

de cette géométrie. En fait. il faut dire clairement que la
théorie de ['hybridation n'est qu'une description et pas
du tout une explication de la géométrie des molécules.
Nous donnerons plus loin gquelques limitations de cette
théorie et la comparerons 3 celle de 1a V.S.E.P.R.

Compter les paires d'électrons

Dans la vaste rajorité des molécules stables. il y a un
nombre pair d'électrons et 'on peut considérer que ces
glectrons sont associés en paires. C'est en fait une
conséquence du pfincipe dexciusion de Pauli, qui
permet & deux électrons et pas & plus de deux ce se
trouver dans une méme région d'espace pourvu qu'ils
sient des spins opposés. On peut appeler |a région de
'espace oU se trouve une paire d'électrons une orbitale,
bien que cela ne soit pas fa définition exacte d'une

orbitale.

D'aprés la théorie V.S.E.P.R. la géométrie des molécuies
c'est-a-dire I'arrangement des liaisons autour d'un atome
central dépend directement de [‘arrangement des
paires d'électrons, dans la couche externe. ou couche de
valence. Cet arrangement dépend & son tour du
nombre total de telles paires d'éiectrons, dans la
couche de valence. Par conséquent. pour comprendre et
pour prédire la géométrie des molécules AX,. il faut tout
d'abord compter le nombre de paires d'électrons dans la
couche de valence de I'atome central A,

Pour notre discussion initiale. nous nous limiterons aux
¢léments de la seconde et de la troisieme rangée de la
table périodique. Les configurations électroniques de la
couche de valence la plus externe de ces éléments
sont illustrées dans la figure 2. Dans ces
représentatons appelées diagrammes de Lewis, on ne fait
figurer que les électrons des couches externes. Le novyau
et les couches internes complétes. sont appelés le ceeur
de l'atorne. Nous avons indiqué également dans la
figure 2. les hydrures et les fluorures de chague
&léement. Siant conné que la faible taille de la couche
électronique limite & un maximum de 4. le nombre de
paires électroniques qu'elle peut contenir, les éiéments
du Li au Ne ont de une & quatre paires d'électrons dans
la couche de valence de leurs composés stables. On
constzte que dans CH, et CF,. il y a quatre paires
électroniques liantes dans la couche de valence de I'atome
de carbone. gque dans NH; et NF; il y a trois paires
glectroniques liantes. et une paire électronique libre (non
liante) dans la couche de valence de I'azote tandis que
dans ia couche de valence de I'oxygéne dans H.O il vy 3
deux paires élecrroniques liantes, et deux paires libres.
Lz couche M est plus grande que la couche L. et peut
contenir jusqu'd six paires électroniques. Ainsi, le
phospnore forme les fluorures PF, et PF,, donc la paire
d'électron non liante de PF, est utlisée pour former
deux liaisons additionnelles.

Le souifre. en prnincipe pcurrait former trois fluorures SF,.
SF, e1 SF,. Seuls les deux dermers sont des composés
stables. Le chlore par conue, forme les trois:

fluorures CiF, CIF,. CIF,. Nous consiatons ainsi que dans
28 )
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Diagrammes électroniques pour gueiques fluorures et hydrures.
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A l'exception de BF, les moiécules géficientes en électrons des
groupes | & Ill existent essentiellernent sOus la forme de -dimeres
ou de hsuts polyméres dans leur état stable piuidt que comme les
monomeres montrés ici. Lorsquil y a une twés grande gitférence
d'électronégativité, entre I'atome central et fe ligande ces poiymeéres
sont essentieliement deécrits comme des Cristaux oniques par

exemple (UIF), ou (Li*F-),.
* SF, n'est pas une molécule stable.

les couches de valence de ces éléments et pour leurs
composés stables. il peut y avoir jusqu’a six paires
électroniques parmi lesquelles, il y a un nombre
variable de paires liantes et non liantes. Afin d'étre
capable de prédire I3 géométrie des composés des
éléments des deux premiéres rangees de la table
périodique. nous devons tout d'abord connaitre ies
arrangements qui sont adoptés par un nombre de paires
slectroniques allant de deux & six paires dans une
couche de valence.

Arrangement des paires électroniques dans une couche
de wvalence

L"arrangement le plus probable d'un nombre donng ce
paires électroniques est celui Qui porte au maximum la
distance entre eux; en dautres termes les paires

d'électrons dans la couche de valence, se compornant
comme si elles se repoussaient mutuellement jusgqu'a ce

- que leur distance soit maximum entre elles. Ceci est en

fait 1a conséquence physigue du principe de Pauii.

En faisant la supposition simplificatrice. qui pourra gtre
modifié plus tard si cela est nécessaire. que toutes les
paires d'électrons dans une couche de valence sont als
méme distance moyenne du noyau. NOUsS POUVONS
utiliser comme modeéle pour décrire ‘arrangement oes
paires d'électrons une spnére avec un nombre de points

.donnés sur sa surface. Chacun de ces points peut se

déplacer & la surface de la sphére jusqu'a ce que les
distances entre chaque paire de POINIS soient MAaxiMumMms.
Chacun de ces points représente ung paire d'électrons.
Les arrangements ainsi obtenus pour oeux a Six poINts
sur la sphere sont donnés sur la figure 3.

Certains de ceux-ci tels que l'arrangement tngonal Dian



" Oans ce modéle. chaque paired éieckon est

A représentée par une sphere légére et rigide. en
A polystyréne expansé: il est appelé le modéle de ia sphére

N7 — . rigide. Ces sphéres sont jointes ensemble par deux ou
v V ' S trois au moyen d'une bande élastique maintenue en place
par une fixation rigide (voir figure 4). La bande '

(¢) ¢lastique représente l'attraction du ceceur central de

'atome pour la paire d'électrons. On imagine que le

(e) (e}
cceur central est situé exactement au milieu de ia bande
\ élastique.
et On peut joindre deux paires de sphéres rigides en
Wl \w” tortillant les bandes élastiques et démontrer “rapidement
. ‘)

gue les qualre paires. c'est-a-dire les quatre paires s

{¢) o d'électrons adoptent un arrangement tétraédrique. Les
systtmes 3 deux et 3 trois sphéres rigides peuvent étre

y e -e——=- = combinés ensemble pour représente; une couche de

! valence 3 cing paires d'électrons et 'on voit alors que ce

{

lombre de panes
Arra ment
Fangemanty systtme adopte un arrangement en forme de

'éiecirons
ISP P, — bipyramide trigonale. Deux systémes 3 trois paires peuvent
1 oo o étre joints pour représenter une couche de valence & $iX
; Linéaire
i électrons. Ce systtme adopte un arrangement
. ! Triangle équilatéral octaédrique. A nouveau, si 'ensemble de cing ou six
spheres rigides est forcé en un autre arrangement, on peut
Téwratdre S montrer que cet arrangement est instable en agitant
| Bipyramide trigonale lé'géremgnt Ie.modéle qui reprenq en effet une forme stable
i bipyramide trigonaie ou octaédngque. Ceci est le cas par
i Octaédre exemple, avec l'arrangement en forme de pyramide a base
i ves ._________'__ . . —..___ carrée du systéme & cing paires d'électrons, qui est
souvent considérée comme une forme possible pour les
igure 3. molécules pentacoordonnées. En fait, ce modeéle des
rrangements. maximisant ta distance de points & 13 surface d'une sphéres rigides montre qu il est moins stable que la
phére : : - bipyramide trigonale. Nous pouvons maintenant utiliser
) 2 points - hnéawe: b) 3 points - triangle équilatéral. les arrangements des paires d'électrons, pour prédire |a
} 4 points - tétraédre: o) 5 points - bipyramide trigonale; forme des molécules des éléments de la seconde et
) 6 pomnts - octaédre. i S P
. _ troisiéme rangée de la table périodique.
e trois paires d'électrons et méme probablement Prédiction des f leculai
straédrique. concernant quatre paires d’électrons sont ~ Prédiction des iformes moleculaires
eut-étre évidents. Le fait quils conduisent & des ., .
< 8) Molécules avec des liaisons - simples

istances maximums entre les points peut étre aisément )
iémontré par fa géométrie élémentaire. Nous voyons que . N : ; .
Toutes les formes moléculaires possibles qui peuvent

es deux paires d'électrons ont un afrangement ic d ha @ ] Y
éaire, 1ois paires un arrangement trigonal plan, quatre Provenir ¢ une couche ce valence. ‘contenant, JUSQU .
aires un arrangement tétraédrique. cing paires 6 paires d'électrons, sont résumées dans la figure 5. les
arrangement d'une bipyramide trigonale. six paires un différents types de molécules que nous voulons discuier
rangement octaédrique. peuvent étre convenablement decrites en utilisant la
nomenclature suivante. L'atome central est désigné par A,

es arrangements des paires d'électrons peuvent étre aussi | §i X | ire d'él iib £
lustrés trés simplement par un autre modéle, ainsi que |6 coorcinat par A et la paire deiectrons hibre par .
Ainsi. deux paires d'électrons dans une couche de vaience

eia est donné dans la figure 4. "
ont un arrangement colinéaire, une molécule AX,. par
5 ap LIAVION exemple, BeCl, est prévue linéaire. Pour une couche de

valence 3 trois paires d'électrons qui a un arfrangement
triangulaire équilatéral plan, nous devons avoir une
molécule triangulaire plane AX, telle que BF, ou une

; molécule angulaire AX,E telle que SnCl, dans laquelle

- m%o—:rs'mens il y a deux paires liantes d'électrons formant un angle de
Bonde de ————— 1200, ce qui conduit & une molécute angulaire, avec une

troisidme paire non liante occupant le troisiéme angle du
triangle équilatéral. '
Pour quatre paires d'électrons qui ont un arrangement
tétraédrique nous devons avoir une molécule
tétraédrique AX, telie que CF, ou CH,. ou bien une
molécule pyramide trigonale AX,E telie que NH, ou NF;
ou bien une molécule angulaire AX,E, telle que H,O. '
Cinq paires d'électrons ont l'arrangement d'une
bipyramide trigonale et nous noterons immédiatement
que les cinq sommets de la bipyramide trigonale ne son:
pas équivalents (fig. 6). Deux sont en effet axiaux. et
trois équatoriaux, de telle sorte que différentes formes =
— , mqléculgires ‘peuvent étre ainsi‘ovbtenue§ suivant. que les
. : paires libres occupent des positions axiales ou
onsuuction des modeles pour diustrer larrangement des pawes  gqaroriales. En fait les structures correctes peuvent
-slectron selon le modéle de ta sphére rigide el représentation seion gue prédites en utilisant la regle selon laquelle les paires

¢ modéic dos srrangements 1éiroédnyue. bipyrarmide tugonale et : : X .
ctaédnque. y d'électrons libres occupent toujours les posiions

CAQUTCHOUC tendue
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A
X

E

2 .
AXe AXgE AX E2
Nombre '
geé?aires Arrange- : : ;’a?::s ;ng.de Formes Exem-
‘élec- |ments s des moiécules ples
1wons libres cules
2 Linéaire 0 AX, Linéaire BeCl,
3 Triangle [+] AXy Triangle équilatéral|BF;
équilatéral -
1 AX,E Forme V - ISNCl,
4 Tétraddre 0 AX, étraddre cc,
1 AX,E Pyramide trigonale JNF,
’ 2 AX.E, |FormeV  H.0
5 Bipyramide |0 AX Bipyramide _ - PCl
trigonaie rigonale
1 AXE Forme SF, SF,
{symétrie C,.)
2 AX,E, [Forme T CIF,
3 AX.E; [Linéaire XeF,
[ . |Octaddre 0 AX, Octagdre SF,
: 1 AXSE Pyramide & base |IF;
jcarrée
2 AXE, (Carré XeF,
Figure 5. .

Prédiction de la forme de toutes les molécuies contenant
“jusqu'd 6 paires d'élecrrons dans leur courbe de valence et ayant

cette couche de valence sphérique,

équatoriales de la bipyramide trigonale. La justification de
cette regle sera présentée plus tard. .

Sur cette base, nous voyons qu'une molécule AX; 8 une
forme bipyramide trigonale. une molécule AX;E a une
forme de symétrie plus faible (C,,) qui n'a pas de nom
familier mais peut étre appelée disphénoide -ou tout
simplement forme SF,. Une molécule AX,E, telle que CIF,
a également une forme non symétrigue. qui est
quelguefois décrite comme une forme en T. A la limite
de certe série. une molécule AX.E; telle que XeF. est
finéaire avec wois paires non hiantes. ‘occupant les
positions équatoriales de la bipyramide trigonale

(fig. 6). .

L'arrangement octaédrique des paires d'électrons peut
conduire & une molécule octaédrique AXg teile que SF,.
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_ donnés sur la figure 7. Par exemple, NH{ est une molécule

4 une moitcule pyrarmidale & base cairée AX;E 1eile que ir,
et 2 une molécule plan carré AXE, telle'gue XeF,. En
principe. dans une molécule AX,E.. les deux paires libres
peuvent étre soit en position cis, soit -en position lrans.
et nous devons introduire ici une nouvelle régle :
quand les paires d'électrons libres peuvent ocCuper.
dans I'octaédre par exemple, les positions différentes
mais géométriquement équivalentes. elies se placent
toujours aussi loin que possible l'une de ‘l'autre. Ainsi,

dans la molécule AXE, on trouve toujours les paires libres
dans la position trans (fig. 6).

- 2 7 x
v X y ¢ ’
» o E ;
. X x !
s W (L] '3

AN AN AN

%% %% .

£ 3
Figure 6. - ) !
a) Positions axiales «a» et équatoriales «e» dune bipyramide
trigonale; &) et ¢) sont les formes possibles ¢'une molécule
de type AXE. . ’
La conformation préférentielle étant ¢). :
D,. D, Dy sont respectivement les conformations des molécules
de type AXE. AXE, et AXE, ) ¥
£ est une molécule octaédrique par exemple SF,. :

F est une molécule pyramidale & base carrée AX,E. par exempie BrF,.
G est une molécule plane carrée de type AX,E,. par exemple XeF,.

b) lons l

Nous avons jusqu’ici limité notre discussion aux
molécules neutres., mais les structures des ions suivent
exactement les mémes lois et gquelques exemples sont

1étraédrique comme CH, avec laquelie elle est
iso-électronique. On peut prédire que CHT aura 12 forme
d'une pyramide comme NF,, et que SF; aure la méme forme.

{
W |
. -8 .. fo L t
N ot N N Tétrahedrique ;
o & /1
H/H\H ;
+ e i o~ ¢
C: e O e C- Pycamidaie N !
- - VAN {
H HH
-t . .
L s Pyramidale
= & !
F/F\F
Figure 7.

Stiucture de quelgues iOns.
¢) Liaisons multiples

De nombreuses molécules ont des coordinats . liés &
I'atome central, par des liaisons doubles Ou triples. On
peut traiter facilement ces cas i3, au moyen d'une petite
extension des régles que I'on a présentées jusqu’ici. Une
double lisison est formée de deux paires d'électrons



smices comme dins Coi, Une tigle Laison ast formee
e trois saires O 'électrons partagée comme dans N,

owr appliquer les régles ci-dessus. pour prédire 1a
seme générale de ces molécules, il faut simplement
upposer qu'une liaison doubie ou une liaison triple prend
eulement la place d'une liaison simple de sorte que la
sométrie moléculaire est déterminée par le nombre

ntal de « liaisons » et de paires libres autour de
atome central. une lisison double ou tripie comptant
eulement comme une seule liaison. Les différentes
ormes possibles pour les molécules contenant des
aisons multiples sont résumées dans le tableau 1.

ar exemnple, les molécules AX,; n'ayant que deux liaisons

t aucune pairé libre comme CO, et HCN, sont.linéaires. .

es molécules AX, planaires comprennent COCl,, C }'.

\O5. , S
ableau 1.

ablesu récapitulatif donnant la forme des molécules contenani une
wu plusieurs lisisons multpies.
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2 molécule SOCl,, est un exemple d'une molécule AXE
»yramidale triangulaire. SO,F, et SNF, sont des
sxemples de molécuies AX, tétraédriques. SOF, est un
sxemple de molécuie bipyramide triangulaire de type AX,.
Yans de telles molécules bipyramide triangulaire les
~oordinats liés par des liaisons muitiples de méme que les
naites libres occupent de fagon préférentielle les sites
squatoriaux. XeOF, est une molécule de type AX
est-a-dire une pyramide & base carrée dans laguelie
‘atome d’oxygéne doublement li¢ 3 nouveau se compone
-omme. une_paire libre et occupe une position wans par
rapport 3 la paire libre.

2 discussion que nous venons davoir jusqu’ici
ouligne clairement que le schéma donné dans la
figure 5. est un résumé trés important de ia forme de
outes ies molécules de type AX, avec n inférieur ou
¢gal & 6 incluant les ions positifs et négatifs, ainsi que les
nolécules contenant des liaisons - triples ou doubles. On
et trouve en effet. que gquatre ou cing molécuies
sarmi des milliers existantes dont la forme n'est pas
~orrectemnent prédite par les regles résumeées par la

igure 5.

Les effets de non-équivalence des paires électroniques
2) Paires électr&nique: Jiantes et non liantes

_es régles que nous avons discutées jusqu'ici nous

sermettent de prédire la jorme généraie d'une molécule
Juelconque AX,E, avec n + m inférieur ou égal 3 6. Par

exempie leg lofimel des Molberied CHy. Ny €F 3D SORF
toutes oasées sur l'arrangement tetraednque, ce gQuatre
paires d'électrons dans la couche de vaience, el. on pourrait
prévoir par conséquent gu'elles ont un angle de liaison
de 109.5°. mais en fait. cet angle de lisison' décroit dans
la série CH, (109.5°) > NH, (107.5°) > H,O (104.%°) :
figure 8. Ceci est une consequence du fait qu'une paire
libre non liante occupe plus despace dans la couche
de valence qu'une paire d'électrons liants. Etant donné
qu'une paire liante est sous I'infiluence de deux cceurs

H

- c N oo
.0
/ ® H/ A H
7Y H Vol Yo04®
" M H H A

ORBITALE LIANTE
ORBITALE NON LANTE

Figure 8.

" Anples de tiaisons dans les hydrures CH, NH,. H,O ainsi que la

forme des orbitales liantes et non liantes.

positifs, elle occupe une orbitale. en fait une région de
I'espace plus petite et plus mince (en forme de saucisse).
qu'une paire libre parce que celie-ci n’est sous
I'influence que d'un seul noyau. Une paire libre est don¢
plus grosse, plus étendue, gqu'une paire liante. Ainsi- .
une paire libre occupe plus d'espace dans la couche de
valence qu’une paire liante et par conséquent, I'angle entre
une paire libre et une paire liante voisine est plus grand
que I'angle entre deux paires liantes (figure 8). C’est ainsi
gu’en passant de CH, & NH; par exemple. une paire
liante est remplacée par une paire non liante et par
conséguent I'angle entre les paires liantes diminue un peu,

tog,,

'°0.s .
Eema |

Figure S.
Orbitales fiantes et non liantes dans la molécule d’ammoniac. Le

. volume imporntant de I'orbitale non liante comprime les orbitaies

jizntes et diminue sinsi la valeur théonique (109°5) de I'angle c'un
térraedre réguiter qu'elles font entre elles.

jusqud 107.3v. En passant & la molécule H.O une
autre paire liante est remplacée par une paire libre non
liante et I'angle entre les deux paires liantes décroit encore
plus, jusqu'd 104.,5°. Nous donnerons comme autre
exemple, le cas des molécules AX;E telles que TeFy, Brf,
et XéFr dans lesquelles {a paire électronique non liante
repousse les quatre paires liantes formant la base de la
pyramide carrée. Cette répulsion entraine d'une parn la

k1l
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diminuticn des a-~gics de liaison gui.prennent ainsi des
» valeurs inférieures & la valeur théorique de SOv et
d'autre par, une augmentation de la longueur des
fisisons équatoriales que l'on note anormalement

plus tongues que les liaisons axiales (figures 10 et 11),

La grosseur d'une paire libre est également responsable
de la régle qui a déjs été donnée auparavant selon laqueile
les paires libres occupent ies sommets équatoriaux d'une
bipyramide triangulaire. Etant donné que les sommets
équatorisux et axiaux d'ung bipyramide triangulaire
ne sont pas équivalents et qu'un sommet équatorial n'a
que deux sommets voisins. :a 90e, tandis qu'un sommet
axial a trois sommets voisins & 80° on peut constater gu'il
y a plus d'espace disponible autour d’'un sommet
~ équatorial que oun sommet axial, et en conséquence,
ies paires électroniques libres plus volumineuses
préféreront occuper les sommets équatoriaux d'une
bipyramide triangulaire.

Fipure 10,
. Swucture de quelques molécules ou ions de type AXE.

-
Figure 11. . .
Section'd ravers un arrangement. octaédrique de 6 paires
d'électrons illustrant P'effet d'une paire d'électrons . non liante. sur
{a lonpueur et ies angles de liaison - #) 6 paires d'élecirons
équivalentes: b) 5 paires d'électrons ‘liantes et 1 paite non liante.
Les 4 paires liantes adjacentes & la paire libre sont poussées par i2
paire non liante et éloignées du cceut de 'atome davantage que ne
I'est la paire élettronique liante située en Irans par rappor & la paire
non liante. # .

b) Effet de Iélectro-négativité des ligands

La dimension d'une paire liante dépend de
I'électronégativité des atomes qui lui sont liés: son
volume diminue au fur et & mesure que
des atomes liés augmente (figure 12).

© (&) © @

« Figure 12,

Etfer de I'électronégauviné odes ligands X sur I'espace occupé par
dans la couche de valence d'un atome
central A : a) I'¢lecironégativité de X est plus grande que celle de A
b) égale 2 celle de A: ¢) plus fasble que celie v.e A; ¢f) cas hypothéugue

les pawes d'élecirons hanies

ou I'stectronégativité de X est égale 3 zérc: c'est e cas ou la
paire ¢'électron est non liante sur A, .

@ ' . - ... . -
. Pour un atome central A la taille de la paire liante décroit

lorsque 1'électronégativité du coordinat X croit. il en ..
résulte que les angles entre ies paires liantes diminuent.
Ainsi, par exemple, I'angie de liaison dans NF; est

plus petit que dans NH,. l'angle de liaison dans OF, est
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I'électronégativité

plus pelit gite cghn de Uldg €L HRpe 0 RAlatid 2 e
duns fa séne Pl,. PBr,. PCl,.- Pk, (tablesu 2).

Tableau 2.

£fie1 de I'dlecuonizslivitd d2s tigands sur les angles  de haison

H,0 104.5¢ F,0 10320 NH, 107.3° NF, 102¢
Pi, 1020 PBa, 101,50 PCl, 100.3» PF, 97.8°
Asl, 100.2° AsBi, 99.7° AsCl, 987° Asf, 96.0°

L'influence de I'électronégativité d'un coordinat sur la
grandeur des paires électroniques liantes explique une
autre caractéristiqgue des molécules bipyramides
triangulaires. Les coordinats les moins électronégatifs sont
lies par les paires électronigues les plus volumineuses,
en conséquence, ils occupent toujours les positions
équatoriales qui ont un espace disponible plus important.
laissant aux coordinats les plus électronégatifs lies par des
paires électroniques. plus petites, les positions axiaies.
Par exemple. dans la molécule PFCl,, le chlore gtant moins
¢lectronégatif que le fluor. le seul isomére observé
jusqu’'d présent est celui dans leque! les atomes de chiore
occupent les positions ¢quatoriales (figure 13).

Scructure de PF,CLy

¥
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e

|
Figure 13.
¢) Liaisons multiples
Etant donné qu'une double liaison se compose de deux
paires d’'électrons partages, il est évident qu'une telle
liaison qui contient quatre électrons doit étre plus
volumineuse qu'une simple liaison (figure 14). Une telle

orbitale composant ia double liaison aura
approximativement la forme de deux sphéres écrasées

= ®

(O}
Figure 14. .
8) Forme sppioximativement ellipsoidale d'une orbitale correspondant
& une doubile liaison; ) cOMpParatson entre 1aille et forme d'une
_prbitale conespondant a une double jimson . (trait épais) avec la
forme approximstivement sphénque d'une orbizle correspondant
& une Liaison simple (trait fin). :
Orbitale correspondant & une triple jiatson
#') vue de coté: b') vue dans [axe.

O]
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Tume comire fzuie ¢ esi-é-due la foome approkimative
c'une elipsoide ou d'un gitron.

Oh doit noter que cetle description d'une double liaison
correspond au schéma classique de deux liaisons
bananes et ne présente & premiére vue aucune
ressemblance avec image d'une liaison sigma et d'une
liaison Pi zctuellement au go(t du jour, parmi la
plupart des chimistes. en paniculier les chimistes
organiciens. On doit indiquer cependant que ces deux
descriptions sont complétement éguivalentes et
indistinguables. Pour discuter de la géométrie
moléculaire la description utilisant la fiaison banane est

souvent plus commode alors ‘que ‘en terme d'énergie ou.

de réactivité. la: description sigma-Pi_peut..8tre .pius
convenable. L*équivalence des deux descriptions peut étre
envisagée de la fagon suivante : on peut former les
hybrides & partir d’orbitales moléculaires sigma et Pi
exactement de la méme maniére gue l'on forme les
hybrides & parir des orbitales s et p. En faisant. cela on
obtient deux orbitales qui sont localisées une au-dessus
et l'autre au-dessous de l'axe C-C ce qui

correspond exactement aux orbitales bananes localisées
que nous avons décrites figure 15.

NN ,
< ' & e C@ | C:
Figure 15.

Description d'une double liaison seion le schéma ox ou en
utlisant le schéma classique de deux liaisons bananes.

Une liaison triple formée de trois paires éléctroniques est
une ellipsoide aplatie ayant la forme d'un pet de nonne
ou d’'une citrouille (figure 14 a’, b’). Le volume
important d'une liaison double ou triple entraine que les
angles formés par ces liaisons sont plus grands que ceux.
formés par des simples iiaisons autour du méme atome
central. Quelques exemples sont donnés dans la

figure 16. Ainsi, pour des moiécules trigonales planes AX,
contenant une double liaison 'angle entre les simples
liasisons est inférieur, 3 120°, tandis que I'angie
impliquant la double liaison est plus grand que 120°. .
Pour des molécules de type AX,E telies que SOF, et SeOCl,.
I'angle entre les simples liaisons est 8 nouveau plus petit
gue les angles impliquant la double lisison. De méme
dans les molécules tétraédriques. AX, impliquant une
double liaison, les angles faisant intervenir {a liaison
muhtiple sont plus grands gque les angles entre les

MOLECULES AXjy
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Figure 16,

Angies de haisons dans des molécules comenant des liaisons
multiples.
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simpies Laisons. S. l'on conmi o« FoF, 21 INSFy nous
voyons que l'orbitale contenant la hoson’ tnple SN
occupe plus d'espace que l'orbitaie contermant la lLaison
double PO. il en résulte que 'angie FSF est plus petit que
I'angle FPF. ' .

Composés de gaz rares

Quand les composés des Qaz rares ont été découverts,
de nombreux chimistes, ont pensé que ces COMPOSEs
devaient posséder des liaisons insolites d’'un genre nouveau.
La plupart accepte maintenant qu'il n'y a rien
d'extraordinaire en ce qui concerne les liaisons dans

ces composés intéressants et que certainement leurs
structures peuvent étre aisément et correctement prédites
au moyen des régles que nous venons de discuter. En fait.
la synthése continuelle de nouveaux composeés des gaz
rares a8 donné une rare occasion de prédire la structure de
nouvelles molécules intéressantes, mais relativement
simples. )

Dans tous les cas, les prévisions de la théorie V.S.E.P.R.
ont été confirmées par les résultats de détermination de
structure. Etant donné que les gaz rares ont

B électrons dans la couche de valence, cela vaut la peine
de faire ressortir que la couche de valence dans leur
composé doit toujours contenir au moins 5 paires
glectroniques. Les diagrammes de Lewis, pour quelques-uns
de ces composés sont donnés sur la figure 17 ainsi que
des exemples de divers types de structure.
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l' O:"'o r’é\' %\r %
r . * &
Arrangement [Bipyra- |Bipyra- |Octa- Octa- Tétra-
d’orbitaies mide mide édrique  |édrique  |édrique
triangu-  triangu-
laire laire
Forme de la Linéairte & SF, »  {Plan carré |Pyramide |Pyramide
moiécule 3 base a base
carrée triangu-
laire
AXE, AXE AXE, AXE AX,E
Figure 17.
Diagrammes électroniques et géométrie de gquelques COMpPOsés
du xénon.

Comparaison avec la théorie de ['hybridation

Nous savons que 'on ne peut pas expliquer la forme
tétraédrique de la molécule de méthane en utilisant
I'image trés simple dans laguelle on fait recouvrir les
orbitales des 4 hydrogénes avec les orbitales 25 et 2p
du carbone. La structure tétraédrique du méthane impose
pour le carbone un ensembie de 4 orbitales

hybrides sp® équivalentes, et dirigées seion les 4 axes
d'un tétragdre.

Cetile représentation est seulement une description simple
et utile des liaisons dans la molécule de méthane mais
n'est pas une explication satisfaisante pour dire que la
molécule de méthane est térraédrique c'esi-3-dire.
qu’elle ne donne pas les raisons pour lesquelles les quatre
paires d'électrons ont un arrangement téiraédrique.

En accord avec la théorie V.S.E.P.R. cet arrangement est
déterminé par I'opération du principe d'exclusion-de
Pauli dont la conséquence physigue est que ies
dlectrons de méme spin tendent & rester separés dans
I'espace. ce qui nous améne 3 la conclusion que
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qualie peires ¢'élecrens Gans l2 couche de velence, de
Yatome central d'une moiécule AX, adopient toujours

un arrangement tétraédrique.

Les limites de la théorie de "hybridation pour expliquer
ia forme moléculaire apparaissent wes clairement dans le
cas de la molécule d'eau. Dans ce cas. il n'y a aucune
raison @ priori, de choisir un ensemble Rarticulier
d'orbitales hybrides. On
orbitales p. pour former les deux liasisons OH qui
naturellement conduirait & un angie de liaison de 80°
ou bien, on peut choisir un ensembie, d'orbitales
hybrides sp*® en en utilisant deux pour les liaisons et deux
pour les paires libres. auguel cas on devrail s’attendre
4 un angie de liaison de 109°5; ou bien on . peut méme
choisir un ensemble de deux orbitales hybrides sp:
laissant les paires libres dans les orbitales p pures. les
liasisons formeraient alors un angle de 1800, et l2
molécule serait linéaire. C'est seulement parce qu’il est
bien connu que l'angle de liaison de l'eau est de 104.5°
que l'on choisit la description orbitale sp® comme étant
la description approximative la plus appropriée des
liaisons dans la molécule de l'eau.

Si I'on veut &tre plus précis, on peut supposer que les
orbitales de liaison ont un peu plus e caracidre p que les
paires libres qui.” en conséquence, ont unh peu plus de
caractére s que les hybrides sp*. Il n'y a pas de systéme
pour choisir entre les différents ensembles d'orbitaies
hybrides possibles pour décrire la molécule de l'eau

3 moins qu'on connaisse I'angle de liaison expérimental.
Donc. il est clair que la théorie orbitale hybride ne prédit
pas la forme de la molécuie de 'eau. Au contraire la
théorie V.S.E.P.R. prédit clairement et simplement que la
molécule de l'eau sera angulaire avec un angle de
liasison légérement inférieur & l'angle tétraédrique,

de 108,5°. On ne peut pas prédire I'angle de liaison
exact mais aucune théorie simpie ne peut je faire, et la
~ prédiction exacte d'angle de lisison méme pour les
molécules aussi simples que celle de l'eau reste un
probliéme Qque les chimistes théoriciens. avec l'aide des

plus grands ordinateurs n‘ont pas encore résolu avec

succes.

Un autre exemple est fourni par les molécules AX; pour
lesquelles les deux structures habituellement
considérées comme possibles sont les pyramides carrées
et bipyramides trigonales. Afin de décrire cing

liaisons covalentes dans de telles moiécules, il est
habituel. dans la théorie de I'hybridation des orbitales.
d'utiliser un ensembie d’orbitales hybrides sp*c formé de
cing orbitales atomiques, c'est-a-dire 15, 3p et 1d. Un
probiéme surgit immeédiatement par le fait que les

5 orbitales ¢ ne sont pas toutes équivaientes. Si I'on choisit
en effet parmi les orbitales ¢ I'orbitale dy. On obtient

a la libenté digpler pour deux.

Ui crsemble de 5 orbitales hytndes &, ant 13 forme dune

bipyramide trigonale. Mais i I'on ¢howisit i'orbitale
Ow_n ON ODlient un ensemble d'orbitales hybrnides
orieniées selon une pyramide & base carrée. La
théorie de 'I'hybridation ne fournit aucun moyen de
choisir entre ses deux possibilités et par consegquent.

ne prédit pas la structure des molécules penta-
coordonnées.

Au contraire, la théorie V.S.E.P.R. prédit que les
molécules AX, des éléments de non transition seront des
bipyramides trigonales et d'ailleurs. elle explique aussi

fes formes des molécules du type AX(E. AXSE, et AX,E,.

Conclusion

Nous espérons que cet articie a convaincu ie lecteur que.
en -particulier pour l'enseignement de 1a chimie
éiémentaire la théorie V.S.E.P.R. est supérieure & la théorie
de I'hybridation des orbitales. C'est une méthode qui
permet 3 [I'étudiant de comprendre les structures des

‘molécules simples et avec laquelle il peut vraiment

prédire les structures des molécules avec précision. La
théorie de I'hybridation conduit & ton I"étudiant
débutant & penser-qu’il comprend les raisons pour
lesquelles les molécuies ont leurs structures telies

_qu'elles sont et le laisse incapable de prédire la

structure des molécules qu'il n'a pas déja rencontrées.
L'opinion de I'auteur est que la théorie des orbitales
hybrides ne devrait étre enseignée qu'aux étudiants qQui
ont déja une bonne connaissance de la géométrie
moléculaire, acquise au moyen de la théorie V.S.E.P.R.

iis seront alors capables d'apprécier non seulement
Iutilité de la description des liaisons a paric de
I'hybridation des orbitales mais. aussi la faiblesse de cente
théorie en particulier dans la mesure ou elle cherche
A prédire et 3 expliquer la géométrie moléculaire.
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ETATS SOLIDES-RESEAUX

OBJECTIFS

DEVENIR CAPABLE DE:

- Citer les principaux types de solides.

- Connaitre la théorie des bandes.

- Déterminer sl la plus haute bande occupée d'un solide est pleine ou non.

- Expliquer le mécanisme de la conduction électrique dans les métaux.

- connaitre la structure périodique des cristaux (noeud, maille, plan réticulaire).

- Calculer les relations entre les dimensions de la maille, les distances interatomiques ou
interanioniques et la masse volumique.

- Déterminer 1'indice de coordination des ions dans les cristaux.

- Décrire les principaux types de défauts cristallins.




b ¢ EXERCICE 1.

L’oxyde de sodium cristallise dans une structure CFC en
ions 0 © (arete a), et des ions Nat aux centres de tous les
petits cubes d’aréte (a/2), découpés dans la maille.

xvérifier la structure stoechiométrique de Na,0

*Coordinence de Na* et O~.

*Calculer: a.

*Calculer la masse volumique de Na,O0 (en kg.m™
(On donne: rayon ionigque 0 :0.740 nm

rayon ionique Na* :0.098 nm).

&

¥ EXERCICE 2.

L'or cristallise dans le méme systéme que le chlorure de sodium.

L'aréte du cube a une longueur de 4,0786 i
La masse spécifique de l'or est 19,282 gr cm—3
La masse atomique de l'or est 196,967 Sandf'

a) Représentez la maille cristalline de ce systéme.
b) Montrez combien il y a d'atomes d'or par naille.
c) Quel est le volume de maille ?

d) Déduire le nombre d'Avogadro de ces données.



. ions CI™ |

O lons Pré+

¢ ions [Pt Clg ]2

° " jons K*

Structure’ du chloroplan'na{e de potassiz}n_z K, [Pt1Clg]
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Structure cublque faces cenirdes (a) el structitre hexagonale compacte(b)

Covordimerstre

A- 8

Interstice tétraédrique

AW'WAW
A2

Interstice octaédrique;




STRUCTURE HEXAGONALE COMPACTE (H.C)

EMPILEMENT COMPACT

—— Y——»,—

INTERSTICE TETRAEDRIQUE INTERSTICE OCTAEDRIQUE



STRUCTURE CUBIQUE A FACES CENTREES (C.F)

EMPILEMENT COMPACT

INTERSTICE TETRAEDRIQUE INTERSTICE OCTAEDRIQUE



STRUCTURE CUBIQUE CENTREE (C.D)

EMPILEMENT SEMI-COMPACT .

N=t*x "3
M,.,-j—:"/g’_'
| i

\<

PLANS DE GRANDE COMPACITE
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FORCES INTERMOLECULAIRES

OBJECTIFS

DEVENIR CAPABLE DE:

- Citer les forces intermoléculaires responsables de la cohésion des solides et des liquides.

- Connaitre les forces d'intéraction entre deux dipdles permanents, entre un dipdle
permanent et un dipble induit, entre deux molécules non polaires.

- Définir la liaison hydrogene.

- Analyser la nature et I'importance des forces de cohésion en présence dans un cas donné.




¥

EXERCICE 1.

-

L'Argon cristallise 3 - 190°C dans le syst2me cubique 3 faces
centrées. -
Sa maille a une aréte de 5,40 A.

a) En admettant que les atomes sont assimilables 3 des sphéres
rigides tamgentes entre elles, calculez le volume de 1'atome
d'Argon en &3, '

R. : 29,14 A3,

b) Calculez le volume de la maille réellement occupé dans 1l'Argon
solide par 1'atome d'Argon (&3 et cm3). En déduire le facteur de
remplissage en %.

R. : 74 7. ' -

¢) Calculez le volume occupé par 1 atome d'Argon 2 1'état gazeux
dans les conditions normales de température et de pression.
R. : 37,2 &3,

d) Rapport des volumes de 1'Argon a 1'état gazeux et solide.
R. : 945.

EXERCICE 2.

~ La masse volumique du cuivre est 9,9 g.cm‘3 ; sa maille cris-
talline est du type cubique a faces centrées. Calculer la lorgueur
de 1'aréte de la maille sachant que la masse atomique du cuivre est
63,6. .
R. : 3,49 3

- En supposant que les ions cuivre sont de forme sphérique et en com

tact entre eux, calculer le rayon d'un lon cuivre.
R. : 1,24 &



EXERCICE 3.

1)

2)

3

4)

5)

Pourquoil H90 est—il un liquide associé& par liaison hydrogéne com
trairement 3 HyS, HpSe, HpTe ?

Pourquol CH; ne présente t-1l pas de liaison hydrogéne ?

Pourquoi HF présente t-il des liaisons hydrogénes contrairement 2
HC1 ?

Pourquol des assemblages d'un mé@me type par exemple 0 — H === 0 ne
présentent pas les mémes caractéristiques :

0~ H---{0~ (H20) 2,8 & ; 25 kJ.mol™!

0-H -—--:0- (acides carboxyliques) 2,5 & : 30 kJ.mol-1l,
Comment peut-on expliquer 1l'évolution des lormgueurs de liaison :
NH3 / HF N~ H ~-- F

2,6 &
NH3 / Hp0 N=-H=---0 2,7 &
NH3 / HHi3 N - H--- N 2,93

EXERCICE 4.
#0 |
On dissout (f‘C;\ dans du toluégne (f - CHjy
- OH
(notation =e-) ). Dans ce solvant, il n'est pas

ionisé mais partiellement associ® sous forme d'agrégats bimolécu-
laires.

a} Représenter la structure d'un de ces agrégats.
Ce genre d'association existera-t~il dans tous les solvants ?

b) A 25°C 2\{- COOH & (‘f COOH); solt 2 A Ap.

[ A2]
On donne K = ~—— = ] 58105 pol-l.1.
[ 4)2

Si on dissout 0,122 g de A solide dans du tolugnme (V = 100 ml),
calculer 3 1'&quilibre la concentration en acide benzoique sous
formé monomoléculaire ainsi que le rapport du nombre de molécules

simples au nombre de molécules associées.

Donnée : M (rﬂ COpH) = 122 g.

EXERCICE 5.

Une solution 1072 gol.17l 4d'acide benzoique "P-COZH dans
l'eau a un pH de 3,10. Une solution 107 mol.1"1 d'acide

salicylique (orthohydroxybenzofque) a un pH de 2,55. Expliquer la
différence de caractére acide.



CORRECTIONS

EXERCICE 3.

-1)Sil'on pasée de HsS & HySe ou 2 HyTe, 1'électronégativité change beaucoup ( de S a Se

et Te ) donc la liaison S-H est trés peu polarisée avec ces atomes.

De plus ,dans la colonne 16, de S vers Se et Te, le volume de 1'atome augmente:
1'approche est plus dificile.

Conclusion: pas de liaison H.

-2) CHy4 n'est ni polaire, ni porteur de doublet d'électrons libres: donc pas de liaison H.

-3) Le chlore 2 un trop gros volume. Dés la troisi¢éme période le volume des halogéne est
trop important pour favoriser les hiaisons H.

-4) Les assemblages sont différents car les atomes d'oxygene ont des états d'hybridation
différents.

\
Pour HyO oxygeéne en sp3 () 20, - |
o
&«
Pour R-COOH oxygene en sp2 avec un environement différent. R - C\
oH

-5) La distance est d'autant plus courte que 1'électronégativité est grande.
Or dans 1'échelle des électronégativité ona: F > O > N



