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1) Propriétés électroniques des atomes

Lorsque I’on se déplace dans une période :

- les couches électroniques se remplissent et I'attractivité du noyau sur les électrons
- I’énergie d’ionisation augmente = c’est plus dur d’arracher un électron a I'atome
- la taille des atomes diminue (F < Li ; Cl < Na) = le nuage électronique se contracte au-
tour du noyau
- I'électronégativité augmente (F plus attracteur, Li plus donneur)
(électronégativité : tendance qu’a un atome a capter un électron)

Lorsque I’on se déplace dans une Colonne :

Exemples :

-le nombre quantique principal augmente = on change de couche électronique
- I’énergie d’ionisation diminue car on est beaucoup plus éloigné du noyau

- la taille des atomes augmente (Cs > Li ; Br > F)

- I'électronégativité diminue (Cl plus électro-attracteur que I)

Le Lithium a tendance a perdre son électron pour donner son ion Li".

Li>Li‘+e L' # He |

Le fluor a tendance a facilement accepter un électron ; il forme ainsi I'ion fluorure F .
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A retenir : Les gaz rares (colonne 18) sont pratiquement inertes. Chaque élément cherche a avoir la
méme configuration électronique que le gaz rare le plus proche de lui: les métaux alcalins (colonne 1)
donneront donc facilement des cations monovalents (X), les métaux alcalino-terreux (colonne 2) des
cations divalents (X**), les chalcogénes (colonne 16) des anions divalents (X*) et les halogénes (colonne
17) des anions monovalent (X').

Le principe d’électronégativité est tres important en chimie, il permet d’expliquer les propriétés physi-
co-chimiques et la réactivité des éléments. Pour les éléments les plus utilisés, on pourra retenir I'échelle
d’électronégativité suivante : F>0>CI>N>Br>1>S>C>H (« foclénbrisch »).

2) Notion de liaison chimique ; liaison ionique, covalente, valence, régle de I'octet

Les liaisons ioniques :

Na-=> Na“ +e Cl+e >CI
Na" + CI

Les liaisons covalentes :

Pour comprendre ce que sont et comment ce forme des liaisons covalents, il faut d’abord définir le
terme valence. La valence d’'un élément correspond au nombre de liaisons qu’il peut former avec
d’autres éléments en fonction de leurs configurations électroniques.

H, F, Cl, Br, | : Monovalents

0: Divalent

N : Trivalent
C: Tétravalent

Une liaison covalente résulte de l'interaction entre deux atomes : un doublet électronique localisé entre
deux atomes est partagé par ces deux mémes atomes et constitue la liaison chimique. On peut supposer
gue lorsqu’on approche deux atomes I'un de I'autre, on peut avoir des phénoménes d’attraction (noyau
d’un atome et électrons de I'autre atome) et de répulsion (entre les deux nuages électroniques et entre
les deux noyaux). A longue distance, les effets attractifs seront plus forts que les effets répulsifs. En ce
rapprochant I'un de l'autre, les effets répulsifs finiront par étre plus importants que les effets attractifs.
Entre les distances ou les atomes s’attirent et celles ou ils se repoussent, il existe une distance ou ces
effets s’annulent pour conduire a une position d’équilibre dans laquelle les deux atomes ont tendance a
ce placer et a rester : il y a alors interpénétration des nuages électroniques des deux atomes.

Exemple avec HCI

La distance entre les deux noyaux ou longueur de liaison est inférieure a la somme
des rayons atomiques des deux atomes :

ra=0,48 nm, ry=0,12 nm et ly.qg=0,127 nm

Comment peuvent se former des liaisons covalentes ?

1°" facon : chaque atome fournit un électron de sa couche externe occupant seul une case quantique :
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2°™ facon : I'un des deux atomes (le donneur) fournit un doublet électronique déja formé dans sa
couche externe, I'autre (I'accepteur) le recgoit dans une case quantique vide de sa couche externe :
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Représentation de la structure électronique des molécules : la structure de Lewis (1920)

Dans les structures de Lewis, le symbole de I’élément représente le noyau et les électrons des couches
internes. L'occupation complete d’'une OA de valence est matérialisée par un doublet (= doublement
occupée), I'occupation d’une OA par un seul électron par un singulet (= simplement occupée) et une OA
vide par une lacune.
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Les structures de Lewis se déduisent grace a des regles simples :
Régle 1 : Dessiner le squelette de la molécule en formant le maximum de liaisons.

Regle 2 : Compter le nombre d’électrons de valence de chaque atome et compléter sa structure si be-
soin pour obtenir la structure électronique du gaz rare le plus proche soit 8 e : c’est la Reglt. Dans le cas
de I’hydrogéne, il ne peut avoir plus de 2 e : c’est la regle du duet).

Régle 3 : On supposera alors que chacune des liaisons covalentes correspond a deux électrons appariés
avec un partage équitable entre chaque atome = pour une simple liaison, chaque atome apporte 1 e:
on obtient alors le nombre d’électrons propres (ep) de chaque atome. On compare se nombre a celui
des électrons de valence (ev) et on en déduit la charge propre a chaque atome. Si ev-ep = 1 alors on a




une charge +, si ev-ep = -1, on a une charge — et si ev-ep = 0, il n’y a pas de charge. La charge globale de
la molécule est alors égale a la somme des charges propres de chaque atome.

Regle 4 : les charges doivent étre situées de préférence sur les atomes en concordance avec leur élec-
tronégativité et on essayera d’avoir une séparation des charges opposées minimale.

Exemple : détermination de la structure de Lewis de CO5*

1. Dessiner le sque-
lette de la molécule

2. Faire respecter la
régle de I'octet / duet

3. Détermination des
charges

4. Finalisation de la
structure de Lewis
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Néanmoins, cette représentation ne permet pas de mettre en évidence que toutes les liaisons ne sont
pas équivalentes d’un point de vue énergétique :

3) Construction des liaisons chimiques a partir des orbitales atomiques : liaison o, liaison 1t

Pour la plupart des éléments utilisés en chimie organique, les électrons sont compris dans des OA s et p.
Lors de I'approche de 2 atomes, on peut matérialiser une liaison covalente par le recouvrement d’OA en
phase et donnant lieu a la formation a une orbitale moléculaire (OM) liante = les 2e” mis en jeu sont la
plupart du temps entre les 2 noyaux des atomes considéré :

combine

o HCe U o e
in phase
bonding o molecular orbital

Par recouvrement orbitalaire, on peut former 2 types différents de liaison :
- des liaisons o correspondant a un recouvrement axial de 2 orbitales atomiques donnant une
OM o symétrique selon I’axe internucléaire.
- une liaison 1t correspondant a est un recouvrement latéral de 2 orbitales atomiques p don-
nant une OM 1t comportant un plan nodal contenant I’axe internucléaire.

Recouvrement o s +s Recouvrement o s+ p

1s or2s 1sor2s combine
o Ce - o e

in phase
combine l in phase bonding ¢ molecular orbital

>

bonding molecular orbital

Recouvrementc p +p

> . .
in phase -

bonding © molecular orbital

Recouvrementmtp + p
.Ql @ combine

D’un point de vue énergétique, les liaisons Tt sont plus faibles que les liaisons o : E = 450 kJ.mol™ et Ep =
272 kJ.mol™.

Si 2 OA de 2 atomes peuvent se combiner pour créer une liaison chimique, les OA d’'une méme couche
électronique d’un méme atome peuvent également se combiner pour donner naissance a des OA hy-
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brides (OAH). C'est ce phénomeéne, appelé hybridation, qui peut nous permettre d’expliquer la géomé-
trie de certaines molécules.

4) Hybridation des orbitales atomiques

En effet, sans hybridation, comment, par exemple, rendre compte de la formation du méthane (CH,)
alors que dans I'état fondamental le carbone est 1s% 252 2p2 ? Comment expliquer alors que les 4 liaisons
formées avec chaque hydrogene sont identiques ?

f J ? Q Y O R 4
X 9) @ O <%\4)' JJ

La molécule de méthane forme un tétraédre régulier avec des longueurs de liaisons (109 pm) et des
angles (109,5°) entre chaque liaison identiques. Elle provient d’'une combinaison des différentes OA de
la couche de valence du carbone. En effet, si on regarde ces OA sans tenir compte de leur remplissage, C
possede 1 OA 2s et 3 OA 2p perpendiculaires entre elles. Méme si les OA 2p ne pointent pas vers les
atomes d’hydrogéne, on peut avoir un recouvrement latéral avec les OA 1s des H si elles ont la bonne
phase.

Pour former du méthane, il faut donc avoir un atome de carbone dans un état tel qu’on puisse combi-
ner ses 4 OA de valence (1 OA 2s et 3 OA 2p) et que sa configuration électronique soit équivalente a 4
électrons célibataires sinon on ne peut former 4 liaisons identiques avec 4 atomes d’hydrogéne.
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On doit avoir un systéme dégénéré (= 4 OA de méme E) : il y a donc abaissement du niveau des OA 2p et
augmentation de I'OA 2s. On peut modéliser cet état par une excitation qui promeut 1e de I'OA 2s dans
I’OA 2p vide et qui aligne les niveaux des 4 OA pour donner 4 OAH identiques et monooccupées : le car-
bone peut alors faire quatre liaisons identiques. La forme et I'orientation des ces OAH est la suivante :
Comme on combine 1 OA s avec 3 OA p,
on appellera les OAH formées des OA sp :
O : 8 - Q) - O i isses sp car combinaison d’OA s et p, 3 car on
= 5 25, " rerprP —— ax(s+%p)  utilise 3 OA p. Comme on combine 4 OA,
sp’obital — on doit former 4 OAH.

Pz

Forme des OAH sp*:

four sp® on one C atom point

3 to the corners of a tetrahedron
'/, + Uy 5

an sp® orbital

Pour tout atome, en combinant certaines OA, on peut former de nouvelles OAH qui permettent d’étre
en accord avec la géométrie observée des molécules.




GEOMETRIE DES FONCTIONS CHIMIQUES ET LOCALISATION DES
ELECTRONS

5) Les trois principales géométries des molécules organiques

Géométrie tétraédrique : hybridation sp®

En mélangeant 3 orbitales 2p et 1 orbitale 2s, cela va donner 4 OAH de type sp3.

D’aprés ce qui précéde, la géométrie est alors tétraédrique et 'angle « idéal » entre les 4 OAH sp® est de
109,5°. Un atome hybridé sp3 peut alors former 4 liaisons ¢ avec ses OAH sp3.

Géométrie trigonale plane : hybridation sp®
En combinant 2 OA p et 1 OA s, cela donne 3 OAH de type sp’ et il reste 1 OA p dite « p pure ».
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La configuration est trigonale plane, I'angle « idéal » entre les 3 OAH sp” est de 120°. L’orbitale p pure va
se positionner de fagon a géner au minimum les autres OA, d’oti I'angle de 90° par rapport aux OAH sp®.
Un atome hybridé sp2 peut former 3 liaisons o avec ses OAH et une liaison 1t avec son OA p pure.

Géométrie linéaire : hybridation sp
En combinant 1 OA p et 1 OA s, cela donne 2 OAH de type sp et il reste 2 OA p pure.

add together then divide into

unhybridised
two equivalent hybrid orbitals:

p orbitals

4 Q oo
- + —1— op hybrids > o
2s2 _H_

hybridised state

w - —

S*P s 2x (s + p)
—

sp orbital

ground state

~ 4
=
La configuration est linéaire, I'angle entre les 2 OAH sp est de 180°. Les 2 OA p pures sont placées de

fagon a minimiser la géne avec les 2 OAH sp d’ou I'angle de 90° entre-elles et également 90° avec les
OAH sp. Un atome hybridé sp peut former 2 liaisons ¢ avec ses OAH et 2 liaisons 1 avec ses OA p pure.

La taille est I’énergie des OAH diminuent avec la
valeur de l'indice (logique d’aprés les diagrammes
d’énergie et la combinaison des OA).




A retenir : C’est la géométrie de la molécule qui impose I’hybridation des atomes et non l'inverse.



Relation entre géométrie des molécules et hybridation :

109,5°

Csp 4 liaisons Simp|es \“/C\ Carbone tétrahe-
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2 2 liaisons simples ~ \""y 120°
Csp C:
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