LC 101 Introduction a la chimie Les molécules

1916: Lewis donne la premiéere explication de la liaison chimique

(bien que remplacé par la théorie quantique elle permet d’appréhender la liaison chimique et la structure des molécules)

Il imagine le concept de

La liaison covalente c’est la mise en commun de deux électrons (doublet de liaison) :
les atomes qui s’associent fournissent chacun un électron de valence et la liaison est
localisé entre les deux atomes

Schéma de Lewis d’'un Atome:

Chaque atome est entouré d’'un nombre de point (réunit en doublet) égal aux nombres
d’électrons de valence

H(1s') : He Cl ([Ne]3s23p°) :  + Cl < « Cl]
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Caractéristique de la liaison covalente

Rappel :

Rayon de van der Waals : c’est la moitié de la distance minimale a laquelle peuvent
s’approcher deux deux atomes d’un éléments quand il ne se lient pas

Rayon de Covalence
Lorsque deux atomes se lient dans une molécule leurs couche électronique externe

s’interpénétrent et la distance entre noyaux devient inférieure au rayon de Van der Waals
Le rayon de covalence c’est la moitié de la distance entre les noyaux de deux atomes de
cet élément dans une molécule du corps simple correspondant

o0 @
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Caractéristique de la liaison covalente

Dans la liaison covalente, deux atomes apportent chacun un électron de valence. lls forment
une liaison chimique assurée par le partage des deux électrons de valence, soit une paire
d’électrons liantes distribuée de maniére équiprobable entre les atomes

A° +°B—— @3> B

Pour H2 , comme la différence d’électronégativité est nulle les électrons de la paire liante
Sont distribués symétriguement entre les deux atomes
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Caractéristique de la liaison covalente Exemple : molécule H,

Energie

« L’énergie potentielle du systéme
formé par les deux atomes varie en

‘-G‘) @‘ fonction de leur distance.

Potentiel répulsif des noyaux

'

+ Elle est minimale pour la distance
.- 'S L
d’équilibre déq.

0 » Ay s * Pour écarter ou rapprocher les
deux atomes a partir de leur
distance d’équilibre, il faut fournir
un travail. Ce travail augmente

Energie de I'état 162
cnergie de I'état 10 , . ) .
y ) I’énergie potentielle du systéme.

associe a I’O.M. liante

Energie d’attraction

dgq.= 0,074 nm = 0,74 A Recouvrement des deux O.A.

Cette distance ou E est minimum c’est celle de la liaison covalente

L'augmentation est tres rapide pour d<d,, la force de répulsion augmente tres vite : les atomes se comportent somme si
lls étaient des sphéres compactes impénétrables les unes aux autres
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Caractéristique de la liaison covalente Energie de Liaison

Pour H, la paire d’électron est distribué symétriquement sur la liaison
Dans la réaction
H() +H(g) —> H2(g) AH formation <0 = -436 kdJ/mol

La stabilisation accompagnant la formation de la liaison provient de 'attraction que chaque
électron de la paire liante dans H, subit I'attraction des deux noyaux H+* (par rapport
a I'attraction d’'un seul dans H)

Energie
4

Le minimum d’énergie observée pour
d=dy correspond a I'énergie de la liaison |\
d

* dyn
C’est aussi I'énergie qu’il faut fournir pour \ /

rompre la liaison -l

dgq.= 0,074 nm = 0,74 A
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Caractéristique de la liaison covalente Polarisation des liaisons

Dans une liaison covalente si A et B ont des électronégativité différentes, le partage des
deux électrons de valence se fait de fagon dissymétrique:

ll'y a un excés de charge - sur 'atome le plus EN et un excés de charge + sur le moins EN

O+ o-
A’ +° B— S B
Le doublet n’est plus au centre de la liaison, il est déplacé vers I'élément le plus électronégatif
On dit que la liaison covalente est polarisé: la molécule présente un pdle + et un pdle -
(cas de HCL ou CO)
Les charges 6+ et - ont une valeur absolue comprise entre 0 et 1

0 : Liaison covalente symétrique non polarisée
1 : Liaison ionique (il y a transfert de I'électron de I'élément le moins EN vers celui le plus EN)
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Caractéristique de la liaison covalente Polarisation des liaisons
Liaison ionique : A EN grand > 2 (EN = électronégativité).
Condition : une tres forte différence d’électronégativité entre les deux atomes.

Il vy a un transfert total d’un ou de plusieurs électrons de I’élément le moins
électronégatif vers I’élément le plus électronégatif = formation de deux ions :

A‘q.'B — A"l IB™ (B plus électronégatif que A)

Exemple:  Na® YCll —[Na*;CI']

EN (Cl)=3,1; EN(Na)=09

C’est un cas limite de la polarisation de la liaison covalente
Il N’y a donc qu’un seul type de liaison : covalente soit symétrique soit polarisée plus ou moins
fortement
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Caractéristique de la liaison covalente Polarisation des liaisons

Une molécule présentant une dissymétrie de la répartition des électrons de valences
est dites polaire (au contraire de molécule telle que H-H ou CI-Cl qui sont non polaire)

Molécule polaire présente donc un pole + et un pole - c’est un dipble

Un dipdle est caractérisé par son moment électrigue (ou moment dipolaire)
(produit de la charge par la distance)

H=q.d

C’est une grandeur vectorielle possédant une direction , un sens et un module
g est en coulomb, d en métre donc u en C.m ( de I'ordre de 10-2°C.m dans une molécule)

On prend une unité plus adapté le Debye qui vaut 1/3 10-2°C.m = 3,33 10-3°C.m

Applications: Calculer le moment dipolaire généré par deux
charges +e et -e distantes de 1 A.
p=qd=160210"1x10"=160210%°Cm
©=1.602102°1333103%=438D

Si g = de (une fraction de charge &+ et 3-)
u=48xéxd
Avec penDebye etden A
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Caractéristique de la liaison covalente Moment dipolaire

Liaison covalente polaire dans un composé A-B.

A et B ont des électronégativités différentes :
— déplacement du nuage électronique vers I’élément le plus électronégatif (par exemple B).

= apparition de charges partielles 5" sur A et 5~ sur B.

o o —

A d B Par convention, le vecteur [ est

’ < * orienté de la charge négative vers la

w charge positive.
., . . ’ 4 .
= apparition de moment dipolaire réel : || 11 || = | charge |  distance

a — - L -
||| =]ed|*d dans une liaison covalente polaire

Si la liaison est purement IONIQUE : = §=1:[AY:B|

-19

= Wionique = Mj = 1,6.107" dy, (Cm)=1,6.10 ".d 1 (Cm)=1.6.10" = dA(C m)

A

| I
or 1 Debye=—.10 YCm = Hi (Debye)=1,6x3.d; =4,8d
2
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Cal’aC’[érIS'[Ique de Ia |IaISOI’1 Covalente Pourcentage ionique
* Relation entre |1 ;, d’une liaison covalente polaire et |; d’une liaison purement ionique :
(%o 1)
Hréel = M
100

(% 1) = pourcentage de caractére ionique d’une liaison covalente polaire :

(% i) =2xéel y 100

M
Exemple : H-F (
U = 1,82 D =6,06.107" C.m ;= 1,6. 10~1 d, (C.m)
d=0,92A W =48 dg (D)
. v: [,82
(% i)= 2l x 100 = X100 = 41 %
u; 4.8 x 0,92
o0=0.41

A partir d’'une mesure du moment réel et connaissant la longueur de la liaison on détermine
ainsi la charge partielle de la molécule polaire
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Caractéristique de la liaison covalente

Exemple : HCI

Peyp = 1.07 D

d=136 pm=1.36 A

p=48x6xd +0.16 0.16
5=1.07/482x136=0.16 H Cl X(H] =22
La liaison H-Cl est ionique a 16% ‘ m x(CI) =316

Exemple : NaF

Hevp =8.16 D

d=1854

p=48x06xd +0.92 0.92

5=8.16/4.82 x 1.85 = 0.92 Na E x(Na) =0.93
. - - - <~

La laison Na-F est ionique a 92% m X(F)= 316

Remarque : plus la difféerence d'électronégativité entre les deux
partenaires (A et B) est grande, plus le caractére ionique de la
liaison est accentué:

0,2, Hy, N> etc.... : liaisons covalentes pures (A-B)

N-H, O-H etc........: Liaisons polaires (A %, B%)

Na-F, Na-Cl etc...: Liaisons ioniques (A*, B")
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Schéma de Lewis d’'une Molécule:

Les atome s’unissent en mettant en commun un ou plusieurs électrons de valence (au sein

de doublet d’électron)
Ex:H + H H— H

Mise en commun Schéma de Lewis
0 « « H —
I o |]O — H

: |
H i

|a . Cl1} Cl, |a—a|
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Schéma de Lewis d’'une Molécule:
La liaison est donc assuré par les deux électrons qui attirent les noyaux et les maintiennent a I'équilibre

Dans la liaison covalente chaque atome apporte un électron a la liaison chimique

Ar—>»> «—B+ —» AIB = A-B
Ex: H,
He —»> «—H +«+ —»H:H = H-H
15 15!
Ex: F, |Fe—» «—IF. »| F:Fl =|F—F|

1s%2s%2p®  1s?2s%2p°

*N* —» -«— 3H: —» H—I?_.I—H
1s%2s%2p3 18" H

- Les paires d’électrons liées sont engagés dans une liaison covalente => (paires liantes ou

doublets liants.)
- Les paires d’électrons libres ne sont pas engagés dans une liaison covalente. Elles sont

attachées a un seul atome => paires non liantes (ou doublets non liants)
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Schéma de Lewis d’'une Molécule:
Regle de I'Octet

Les gaz rares ont une configuration électronique tres stable
—8 électrons de valence (sauf He 2 électrons)

Chaque atome engagé dans une liaison cherche a acquérir la configuration du
gaz rare qui le suit dans la classification périodique => OCTET

Pour acquérir une structure électronique en octet, les atomes peuvent :

=> Gagner ou perdre des électrons pour former des ions.

=> Former des liaisons covalentes par la mise en commun d’'une ou plusieurs paires
d’électrons.

Cette regle est surtout valable que les atomes de la deuxieme période: un atome
est donc entouré au maximum de 4 doublets
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Schéma de Lewis d’'une Molécule:
Liaison covalente : A EN faible <2 (EN = électronégativite).

C’est une mise en commun d’un ou de plusieurs doublets d’électrons entre deux

atomes identiques ou ayant des electronégativites voisines.
Chacun des deux atomes fournit un ou plusieurs électrons de sa couche externe.

—\% B — AB ou A—B (schéma de Lewis)
Exemples. Cl 32395 7 d] : :
- Formation de la molécule de dichlore Cl, ([ 1777 % == 7 * §79p” = [ electrons de valence

:El-%{:fl:—} :CliCl: ou 1IC-Cl

N 1..../2s* 2p* = 5 électrons de valence

- Formation de la molécule d’ammoniac NHa; :

H'%.N'QU H - H—N—H
n e J
H H 3
Les transferts électroniques sont schématisé par une fleche courbe de 'atome vers la
liaison (une pointe pour un électron , double pointe pour un doublet)
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Les molécules

Schéma de Lewis d’'une Molécule:

O 1 .../ 25% 2p* = 6 électrons de valence

[.es doublets assurant des liaisons = doublets liants.

Les doublets n’assurant pas de liaison = doublets non liants ou doublets libres.

=0 =
g2yt - H—o—H

Doublet libre
I Doublet liant

"I

2 doublets liants
2 doublets libres

Les doublets liant sont par définition partagés entre deux partenaires,
un doublet non liant ne peut étre porté que par un seul atome.
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Schéma de Lewis d’'une Molécule:

Si un électron célibataire est présent il faut en tenir compte.

NO, Electron célibataire
3 doublets liants . ‘{
5 doublets libres =N O |-«—— Doublet libre
1 électron celibataire O S

Doublet liant
Electron liant et libre

Le doublet liant contient deux électrons liants
Le doublet non liant contient deux électrons libres

La somme des électrons libre et liant est égale a la somme des électrons de valence
de la molécule
“N+ + 3H: —= H-N-H
1s%2s%2p® 441 k'l
ey=5 ey =1 e=6,e, =2
Total :5+3=8e Total :6+2=8e¢
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Schéma de Lewis d’'une Molécule:

Liaison covalente multiple

La regle de I'octet appliqué a la deuxiéme période donne le nombre x de liaison
que peut former un atome: il dépend de N,, son nombre d’électrons de valence

PourN,=24 x=8-N,

H doit former une liaison pour atteindre la structure de He (N, = 1) : il est monovalent

F:N,=7 donc x =1 il est monovalent

O: N, =6 doncx =2 il estdivalent

N:N,=5 donc x= 3 il est trivalent

C : N, =4 donc x =4 il est tétravalent

On prévoit donc des liaisons covalentes multiples pour satisfaire 'Octet
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Schéma de Lewis d’'une Molécule:

Liaison covalente multiple
INel Ne: pas de liaison
IF —FI F, et tous les autres dihalogenes et H,

1 liaison simple dirigé selon I'axe de la molécule :
(théorie des orbitales moléculaires)

101
|
101

O, deux liaisons mais une seule selon I'axe moléculaire Oz

1 liaison o la deuxieme (plan xOz ou yOz) est appelée
Théorie des OM)
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Schéma de Lewis d’'une Molécule:

* Liaisons covalentes multiples . . )
J liaison T (pi)

Exemples. - Le dioxygene : |O D O‘ —» <0 — 0/
liaison G (sigma)

Les deux liaisons G et T ne sont pas de méme nature.
Elles ont des énergies ditférentes.

~ . .
] liaison o

- Le diazote : ‘Nﬂ ----- *N‘ T — |NEN‘ ~ et
= -

HHZ liaisons T
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Charge Formelle

H B H I+
|~ |
H—NI [H — H—N——-H H Pas de fleche dans le schéma
| ‘ (ou diagramme) de Lewis
H | H -

Les quatre liaisons N—H sont identiques

lo

Autre représentation : [H—N—H

H

[.’azote a en effet fonctionné comme donneur et a perdu un €lectron.

Mais I'azote, N, possede 5 électrons de valence au départ (un doublet libre et 3
électrons engagés dans une liaison) et 4 au final (engagé dans 4 liaison):
on lui associe une charge formelle 5 -4 = +1
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Schéma de Lewis d’'une Molécule: Les molécules

Charge Formelle

Calcul de la charge formelle
Il faut calculer le nombre Na d’électrons de valence de A dans la molécule

Chaque liaison associé a A contribue pour 1 électron (la liaison est partagé équitablement)
Chaque doublet libre de A lui appartient et contribue pour 2 électrons

N, = L/2 +NL (L nombre d’électron liants et NL nombre d’électron non liant)

La comparaison de ce nombre Na avec le

A
donne la charge formelle
z; = N -N, = Nv-(L/2+NL)
- -®
H H _
| @ Attention: on calcule une
. : . charge formelle pour I'azote,
H-N-H Cation ammonium H 'T'I H mais la charge est répartie sur

H H toute la molécule.

4 Doublets liants
0 doublet libre
Charge formelle =5-8/2=1
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Schéma de Lewis d’'une Molécule: Les molécules

Charge Formelle

NO,
A = * =9 PourO:v=86
PourO:V¥=6 7
L=4,NL=4 —"‘\OZN—O | «—— L=2,NL=6
CF = 6-(4/2+4) = 0 © = CF = 6-{2/216) = -1

T

PourN:V=5
L=6, NL=1
CF = 5-(6/2+1) = +1

Attention: on calcule des charges formelles pour |'azote et les

deux oxygénes, mais en réalite la charge est répartie sur toute la
molécule.

Si z- = 0 la charge formelle est nulle

sur 'atome considéré
zr <0 il'y a un excés d’électron sur 'atome considéré

La somme des charges formelles est la charge électrique globale de I'espéce chimique

Yz = 0 pour une molécule
Yz =z pour union (charge g= ze)
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Représentation de Lewis d’une molécule

C’est un schéma plan, visualisant la répartition des électrons de valence des différents
atomes de la molécule considérée : description bidimensionelle (structure de Lewis)

Elle ne rend pas compte de la géométrie spatiale de la molécule

Le symbole de I'élément représente le noyau de I'atome et les électrons de cceur

Les doublets d’électrons de valence sont représenté par un tiret
doublet liant entre 2 atomes
doublet libre (non liant) autour de I'atome auquel il appartient

Un électron célibataire est représenté par un point situé autour du symbole de I'atome
auquel il appartient
lcil

P
8 -
CEEaN
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Représentation de Lewis d’une molécule

Représentation schématique des liaisons a partir de le structure électronique des atomes:

1- décompter 'ensemble des électrons de valence, N,

(modulé dans le cas d’un ion, du nombre de charge z, z>0 anions, z<0 cations)
Ne=(ZNv) -Z

2- Déterminer le nombre D de doublets électronique a répartir pour former des liaisons

D = Ne/2 (si Ne est pair) ou D= (Ne-1)/2 si Ne est impair

3-Disposer les symboles chimique des éléments afin que les (H, CI ..) entoure
les

4-utiliser les doublets pour former des liaisons simples entre atomes centraux et leur voisins

5 compléter 'octet de chaque atome externe en rajoutant le nombre de doublet nécessaire
(sauf H , régle du duet)

6-reporter les doublets restant sur les atomes centraux (et I'e- célibataire si Ne impair) en
commencant par ceux qui engagent le moins de liaisons (respect de I'octet)

7- Envisager les liaisons multiples s’il manque des électrons pour satisfaire I'octet des atomes
centraux

8 - Attribuer les charges formelles
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Schéma de Lewis d’'une Molécule:

Limite du modele de l'octet Octet Réduit

- La formation de liaisons ne conduit pas nécessairement a la saturation de la
couche externe par huit électrons (configuration de gaz rare).

- Il peut subsister dans la molécule des cases vides (orbitales) sur certains atomes.

Exemple. Dans I’hydrure de bore BH,, le bore possede une orbitale restée vide :
c’est une lacune électronique.

A=n .
H ,.B .H —-— H—B—H

tJr~:': ab |

H H

Le bore a ici moins de 8 electrons

C’est le cas aussi de Be (1s22s2) BeH, H.‘fl Be g

H - H—Be—H
v L =
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Compose hypervalent

A partir de la Troisieme période, la regle de I'octet ne peut étre suivie
Dans, certaines espéces pourtant stable un atome peut avoir plus de 4 doublets

C’est le cas du pentachlorure de phosphore PCl,

IClI
< |
) o —
Exemple : PCI, P—ClI|
G
Yl

(10 e~ autour de P : hypervalence)
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Composé hypervalent

Exemple 1 : PCk

_ . cl
- : _ | | l — 5 doublets (10 électrons)
P | cl
. - |cl—P—cI| autour deP
V=5 V=7 AR
NE N

¥V =40 (5+5x7),L=10, NL=30

Exemple 2 : SF;

- - ¥ |
S - F - /\F\Q\I //l/=> 5 doublets (10 électrons)
: — /S autourdeS

V=6 V=7 \"/| i |\F/

V=48 (6+6X7).L=12. NL= 36

Les molécules
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Regle des 18 électrons: Cas des complexes métalliques

A partir de la quatriéme période, les atomes peuvent engager des liaisons de fagon a tenter
d’acquérir la configuration du gaz rare qui les suit :

[Gaz rare](n-1)d'°ns2np*
Ex: I'ion [Fe(H,0)s] *

Quel est I'environnement du Fer: Z=26 [Ar]3d®4s® donc Fe 2+ : [Ar]3d®
Donc 6 électrons de valence

Cetion est lié a 6 molécules d’'H,O par une liaison de coordination qui met en jeu un
doublet libre de I'atome d’O de H,O (donc 12 électrons pour les 6 molécules d’eau)

H—O—H

Le fer est donc entouré par 12 + 6 électrons = 18 électrons de valence dans l'ion [Fe(H,O)] 2*
Il a donc la structure électronique du Krypton

Les atomes des éléments de la seconde période ne peuvent jamais étre entourés de plus
de 8 électrons. Ceux des périodes suivantes peuvent étre entourés de plus de 8 électrons
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Liaison covalent délocalisée : Formules Mésoméres

Pour un certain nombre de molécules on peut écrire plusieurs schéma de Lewis

Ozone : O; Schéma de Lewis: 18 électrons de valence donc 9 doublets
2+

®0—0—0°
L’oxygene central ne respecte pas la régle de I'octet , trop de charge formelle

Liaison multiple: il y a deux possibilités

@ 6®
4_7/ l N\
X € SO NG

En fait aucune de ces deux formules ne convient : les deux liaisons O—O et O=0 seraient
différente , or elles ont méme longueur
Aucune n’est réelle ce sont deux formules limite présentant un certain degré de ressemblance
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Liaison covalente délocalisée : Formules Mésomeéres
La formule réelle est une moyenne entre ces deux extrémes :

—> Hybride de résonance entre les deux formules mésoméres equivalente

N\
[OZNG]

Si plusieurs formule de Lewis sont possibles pour une molécule, ne différant que par
la répartition des électrons autour des noyaux, alors aucune n’est exacte mais elle

participe a sa descriptions : ces forme sont les Formes mésomeéres (ou limite ou de
résonance)

Dans le cas de 04 la double liaison est déelocalise sur les 3 noyaux
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Liaison covalente délocalisée : Formules Mésoméres

NO,"
_ 0O o a. O _
Z-\ N 7\ N
NPLAECNC I NP
N® N&® N&
| ST ||‘> S T |
9 N4 Olg

formes mésoméres ou limites

Par convention la double fleche est place entre les différentes formes mésomeres

On passe de I'une a l'autre de ces formes par déplacements de doublets électroniques
Ici les 3 formules sont équivalente il y a délocalisation des 2 doublets sur les 3 liaisons

La structure réelle est une forme pondérée des différents formules mésomeres
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Les molécules
Mésomeéres
Régle de Mésomérie

1-De deux mésomeres celui qui a le plus de poids c’est celui qui vérifie la régle de
I'octet (2 eme période)

VY
Ex CO | C =0 <—>C= O@ (10 électrons de valence 5 doublets)

Dans la premiére forme I'octet n’est pas vérifié pour C: la réalité est plus proche de la deuxieme

2-Les mésomeres identiques ont le méme poids

3-Une structure neutre a un poids plus important qu’un mésomere chargé (sauf si la
reégle de I’octet n’est pas vérifié)

4-La charge est préférentiellement porté par ’'atome en accord avec son électronégativité

/N
o) AN
S,05% 2 NIEaNe |°|
IS= S — 0 <C— —Ss—0, C—
> | |
0@ 1010
Loxygene est plus électronégatif que le soufre, la deuxiéme forme a un poids négligeable

Icn\@
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Schéma de Lewis d’'une Molécule:
La liaison de coordination (ou covalence dative )

Elle est obtenue lorsque I'un des deux atomes fournit les deux électrons (atome
donneur) tandis que I'autre présente une lacune électronique (orbitale de valence vide)

Al > «— D — A:D = A-D

A-D est non chargé mais pour D il y a une perte formelle d’'un électron et pour A un gain
d’un électron , on trouvera donc
G A— D&

En toute rigueur cependant on ne peut plus distinguer les électrons une fois la liaison établie

@ 2 _
HI —» -— :gl —» H-CI|
H H
@ | | @
Hl o~ - :I’I«J—H —_— H—ITI—H
H H
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Schéma de Lewis d’'une Molécule:

Exemples : le trifluorure de bore BF; et I'ammoniac NH, forment un composé d’addition.

F H IFl  H
ik | | Pas de fleche dans
IE—Bﬂﬁm_H . |E °B N H h‘* schema (ou
| | | | diagramme) de
IF] H IFI H Lewis
Acide de lewis Base de lewis
(63 ¢ ../ 352 3p* = 6 électrons de valence
SO,: 1S—0C; 0y: O~
..-(r G Y \ —
— N O @
O O T (™ O, 0
=0 PN
0 .
( N O, 8 6
\Df
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Schéma de Lewis d’'une Molécule:

H B H 1+
|~
H—NI [H — H N H Pas de fleche dans le schéma
| (ou diagramme) de Lewis
H _ H _

Les quatre liaisons N—H sont identiques

Autre représentation : |H N H

[.’azote a en effet fonctionné comme donneur et a perdu un électron.



LC 101 Introduction & la chimie Schéma de Lewis d’une Molécule: Les molécules

Liaison ionique : A EN grand > 2 (EN = électronéegativité).

Condition : une tres forte différence d’électronégativité entre les deux atomes.

Il vy a un transfert total d’un ou de plusieurs électrons de I’élément le moins
electronégatif vers I’élément le plus électronégatif = formation de deux ions :

ATYB — A*D IB™ (B plus électronégatif que A)

Exemple:  Na® Y€l —[Na";CI']

EN (Cl)=3,1 ; EN (Na)=09
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Limites et insuffisances du modele de Lewis.

l.e modeéele de Lewis

- permet d’interpréter d’une fagon satisfaisante les mécanismes fondamentaux
de formation et de rupture des liaisons.

- n’explique pas les propriétés magnétiques des molécules ou des ions

moléculaires. o N ] N _
(O, a des propriétés magnétiques donc un électron célibataire)

- n’apporte pas d’éléments sur ['orientation géométrique des liaisons, la
différence de comportement entre les liaisons G et les liaisons 7.

De plus elle oppose la liaison covalent et la liaison ionique , alors qu’il y a unicité de la liaison
chimique : évolution entre la covalence pure et la ionique pure (théorie Quantique)
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Théorie de Gillespie- VSEPR
Stéréochimie des Molécules Covalentes:

Structure des molécules: la géométrie de la molécule n’est pas donnée par la représentation de
Lewis

| | , , /O
H,O Lewis H—O—H on sait que la molécule est coudée H H

Classiquement pour représenter une molécule simplement on utilise la formule linéaire
développée

Ethanol : Formule Brute C,H;OH

H H
| |
Formule Développée Plane H—C—C—0O— H
| |
H H
Formule Semi-développée CH,-CH,-OH

Cette vision ne correspond pas a la structure géométrique de la molécule : Stéréochimie
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Théorie de Gillespie- VSEPR

Modélisation de Cram

Elle rend compte de la géométrie de la molécules (mais pas de la multiplicité de la liaison)

Ethanol '\ /.‘

C—C

o N

Le trait plein symbolise des liaisons entre molécule du méme plan
Le triangle plein une liaison vers I'avant du plan
Le triangle hachuré une liaison vers l'arriere

Le probléme c’est a partir d’'une formule brute de remonter a la stéréochimie de la molécules
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Théorie de Gillespie- VSEPR

La méthode VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion)
(répulsion des paires d’électrons de la couche de valence)

Elle est basée sur la répulsion des paires électroniques de la couche de valence et permet
une prévision qualitative de la géométrie de la molécule.

Stéréochimie: Disposition des atomes dans I'espace (telle gu’on peut la trouver a partir de
la diffraction de rayons X)

Cette méthode est basée sur l'idée que les paires d’électrons de valence se repoussent
mutuellement .

Elle prévoit 'orientation des liaisons autour d’'un atome (appelé atome central) d’'une molécule
ou d'un ion.

Dans une molécule autour de I'atome central les paires d’électrons se repoussent le plus

possible
—Les électrons de valence gouvernent la géométrie de la molécule
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Théorie de Gillespie- VSEPR

Ce n’est pas une nouvelle théorie de la liaison chimique mais un procédé de raisonnement
(simple et efficace) pour obtenir la géométrie de la molécule

Les régles de Gillespie s’appuie sur le modéle de Lewis de la liaison covalente

AXI]I EII

A : atome central

X:atomeliéa A

m : nombre d’atomes X liés a A

E : doublet libre autour de A

n : nombre de doublets libres autour de A

Les doublets, liant et non liant, sont répartis sur une sphere dont 'atome central, A, occupe le
centre.

Ces doublets se repousse aussi loin que possible sur la sphere et se localisent dans des

lls forment une figure de répulsion, qui détermine la géométrie de la molécule



LC 101 Introduction a la chimie Les molécules

Théorie de Gillespie- VSEPR

Regles de Gillespie

1) Tous les doublets (liants et libres) de la couche de valence de I’atome
central A sont placeés a la surface d’une sphere centrée sur le noyau.

2) Les doublets d’électrons se positionnent de telle sorte que les
répulsions électroniques soient minimales (les doublets sont situés
aussi loin que possible les uns des autres).

‘_\Xlll EI'I

n Geometries de base

lineaire

triangulaire plane
tetracdrique
bipyramide trigonale
octaedrique

o NV T U UC R NC R
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Théorie de Gillespie- VSEPR

Géométrie de base linéaire ”\Xz 4 electrons, deux doublets liants

P N
0=C=q

nsidéere qu’une liaison multiple
comme une liaison simple

H-Be-H

L.a séométrie adoptée est celle qui éloigne au maximum les deux doublets
| ] -

= o= 180°

Molécule linéaire
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Théorie de Gillespie- VSEPR

Exemples : BeCl, . Be - | CI | 2 +2x7 = 16e
ey=2 e,=7 2 doublets liants et 6 non liants
152252 ’
I —// R
| ei Be—Cl | cl Be—Cl
el + it
Orbitale vide

4 électrons de valence pour Be et deux lacunes électroniques
La regle de l'octet n'est pas suivi mais n’est pas non plus violée
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Théorie de Gillespje- PR

le base triangulaire plane

1wculaire

de

bts liants et 9 non liants

r 'Aluminium
que La régle
- - - t pas suivie
mais elle n'est pas non plus violée.

-

~ e

Orbitale vide : Acide de Lewis

Remarque : en cas de liaisons multiples, un seul doublet est
pris en compte {(exemple CH»0 {formaldéhyde) : trigonal plan)
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Théorie de Gillespie- VSEPR
Cas a 8 électrons liant (4 doublets) AX

trie de base tétraédrique

Exemple :
oL = 109°2

Bonvention

‘ — Dans le plan

H c H /c‘""’ﬂH ...... wil En arriére

Projection plane | ) ——== En avant
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Théorie de Gillespie- VSEPR

Cas de 8 électrons (4 doublets) engageant des
orbitales d : la figure de répulsion est un carré
(géométrie carré plan (CP))

A @ Atome central
N a=90°
‘ 7N ’ @ Doublet électronique

| ¢

Exemples :PtCl3% | cl—Pt—cl |

| ¢l
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Théorie de Gillespie- VSEPR AX
Cas a 10 électrons

th

Géométrie de base :
Bipyramide trigonale

(a) : ax
(e) : éq

o= 120°

B=90°

Exemples :PCl cl—p:



LC 101 Introduction a la chimie Les molécules

Théorie de Gillespie- VSEPR
Cas a 12 électrons : 6 doublets

AX, | Geéometrie de base octaédrique (ex : SF)

hique
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Théorie de Gillespie- VSEPR
Géométrie des molécules de type AXE,, donc avec des doublets non liants

C’est le nombre total de doublets qui permets de prédire la figure de répulsion et donc la
forme de la molécule

Les regles de Gillepsie permettent alors de prédire la forme de la molécule mais pas les
angles de liaison

‘_\Xm E’n

n Geometries de base

linéarre

triangulaire plane
tetracdrique
bipyramide trigonale
octacdrique

o NV, B VO I R
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Théorie de Gillespie- VSEPR

2 doublets AX,
linéaire : o = 180°

3 doublets AX5
triangle plan : o = 120° mais aussi AX,E,
= o< 120°

4 doublets AX
tétraedre : o = 109°28°, mais aussi AX;E; et
AXHE, = o <109°28°

5 doublets AXz

a=120°, B=90°

bipyramide a base triangulaire, mais aussi :
AXHE [, AXGE, et AX,E,

6 doublets AX,

octaedre : o =90°,

mais aussi : AXgE{, AX E,5, AX5E, et
AX,LE,
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Polarisation, moment dipolaire Molécule polyatomique

La plupart des molécules polyatomiques présentent un moment dipolaire non nul mais
dont la direction ne coincide pas nécessairement avec celle d’'une des liaisons

Exemple: H,O molécule coudée (AX,E,) dg,=0,97 A

- X0)=3.44
25-
> >
Ho-H Ho-H ~~
0]
<N
X{H) = 2.20 )A H H
6"‘ 52,5° 52,5° 6+ Molécule
Y H o << 109°28° coudée T-n fur‘n’uj de V
ou angulaire

Exemple : H,0
o = 105°

Le moment dipolaire observé (1,85D) est pOI’i[é par la bissectrice de I'angle des deux liaisons O-H
C’est la somme vectorielle des deux moment g attribué a chacune des liaisons O-H

Woo = 1,85 D = 2 [ug.y cos (52,5° )] dou poy=1,51 D =4,83.d doncd =0,33

On peut don décomposer vectoriellement le moment dipolaire d’'une molécule polyatomique en moment
Propre a chaque liaison dont il seraient la résultante: on peut ainsi calculer le moment dipolaire d’'une molécule
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Polarisation, moment dipolaire Molécule polyatomique
Autres exemples :
Cl I
‘t p=0 p=185D * p=147D
|
: N
> hat h
/c bK, . /c .-"“.'.r, . .""’-‘:,
cl / ‘1 H / H H/7 “H
Cl H H
Electronégativité (%) AX-E
AX,

H c N F Cl
220 255 304 398 3.16

Dans CCl4 chaque liaison est polarisée mais globalement du fait de la géométrie de
La molécule les résultante des moments de liaison est nulle

Remarque: I'effetattractif d'un élément plus électronégatifse répercute
sur les autresliaisons qui se polarisenta leurtour,cependant,comme il
s'agit d'interactions électrostatiques qui varient avec la distance, au bg
de deux liaisons |'effet s'estompe. Il s'agitefffet inductif

Exemple : le chloropropane (CHCH,-CH,-Cl)

Polarisation de la liaison C-Cl

Polarisation induite des liaisons C-C /
F X
—— s

H.C CH,——CH,——ClI
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Théorie de Gillespie- VSEPR
Limites du modéle Lewis -Gillepsie

Modéle simple qui ne fait pas de différence entre les liaisons © et ¢ d’une double liaison ou
d’une triple liaison

Il N’explique pas I'équivalence des liaisons résultant de la mise en commun d’électron
appartenant a des orbitales atomiques d’énergie différente

Exemple : le méthane CH,) H a E eC - 1322522p2

"¢ ’.,’,/
" —4—

28

H

H
AX, Tétraedrique (Td)

N

Il n’explique pas I'existence de la molécule H,* ou il n’y qu’un électron pour assurer la liaison
ni le magnétisme de O,

Il ne donne aucun renseignement sur I'énergie des électrons
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Molécule poly atomique : hybridation des orbitales

Nombre d’atome > 2 : En fait chaque électron interagit avec tous les noyaux et tous les
électrons : on ne sait pas résoudre

Approximation : 1-on néglige les interactions longue distances
les liaisons sont localisées entre les noyaux et sont indépendantes les
unes des autres => Orbitales Moléculaires Localisées

La molécule est une construction résultant de I'établissement de liaison entre les noyaux
indépendantes les unes des autres

Exemple : le méthane CH,)
H ad

109°28'
e

6C : 1572s%2p?

H

H
AX, Tetraedrique (Td)
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Molécule poly atomique : hybridation des orbitales

Pour expliquer la géométrie de la molécules on ne peut considérer le seules orbitales s, p et d

ns NPy
npy
y Y A Y_ /
/ r /-:I
B - -
z / : z ‘
X T X

X
on ne pourrait avoir que des angles a 90 et 180 °  or une liaison se forme la ou le
recouvrement orbitalaire est maximum

H

//c\1 09°28'

e,
H ‘H

H

2-Hybridation des orbitales : on construit des orbitales atomiques hybrides (O.H.) combinaison
Linéaires des orbitales atomiques de valence mais qui pointent dans les directions des liaisons
(c’est une opération mathématique que I'on fait connaissant la géométrie de la molécule)

Approximation de la liaison dirigé
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Molécule poly atomique : hybridation des orbitales

H La molécule est tétraédrique: on construit des OH
Par CL des OA de valence du carbone:

\1 09°28"

H H 2p \\:j::'—T— + 4+ 4
AL 4 OH sp3 (tétragonale)
2s

La forme d'une orbitale moléculaire hybride (entre s et p) est:

O La molécule de CH,

comporte ainsi 4 liaison ¢
équivalentes

On retrouve cette hybridation
dans toutes les molécules de
type AX, (CCl,, NH,*, SO,=...)

, 2p;

’2s

2Py
OA2set2p OM sp?
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Molécule poly atomique : hybridation des orbitales

Il y a d’autres types d’hybridation
CH3-CH3 (molécule AX4) hybridation sp, (il y a libre rotation autour de I'axe C-C)

CH2=CH2 (molécule AX3) hybridation sp,: les 2p, se recouvre => liaison &t

Liaison = C-C

Liaison ¢ C-C

il n'ya plus libre rotation autour de la liaison C=C

G C__-«——1— C trigonal plan




Les molécules

LC 101 Introduction a la chimie

Molécule poly atomique : hybridation des orbitales

CH=CH (molécule AX2) hybridation sp (molécule linéaire)

Deux orbitales hybrides sp et recouvrement des orbitales atomiques 2p, et 2p, : deux liaisons ©

Liaison x C-C

Pour HCCH

OM sp OM sp
. Liaison o C-C
Liaison x C-C
C linéaire

Q| =N
A

|
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Molécule poly atomique : molécules organiques

En chimie organiques le nombre d’atome
Par molécule est élevé donc des formes complexes
Cependant le nombre d’élément est restreint

C,O,N,H, CLS, P, Br,Na, Li..

Les molécules

sp sp sp
AX3 AX5E AX4E>
3 2 1
e I
sp sp
AXo AX4E
2 1
*——9
sp
AXo
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Modele Quantique de la liaison Chimique: Théories des Orbitales Moléculaires

On définit une fonction d’onde moléculaire ¥ qui définit une Orbitale moléculaire
décrivant les électrons dans la molécule

¥ doit satisfaire I'équation de Schrédinger HW¥ = E ¥
Y2 définit la densité de probabilité de présence des électrons en un point donné

On ne sait pas résoudre cette équation en dehors de I'ion H,*

Approximation (parmi d’autres) : Méthode LCAO
Linear Combination of the Atomic Orbitals (combinaison linéaire des OA)
La solution ¥ de I'équation de Schrédinger moléculaire pour une molécule A-B est une

combinaison linéaire des orbitales atomique correspondant aux orbitales atomiques des
électrons de valence des atomes A et B

Y= C,¥, +Cg¥g
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Modele Quantique de la liaison Chimique: Théories des Orbitales Moléculaires

Densité de probabilité de présence pour la la molécule H,

On trouve deux solutions: |, _ \%_ (Wis(A) + Wis(B))

\

¥ = 112[ W42 (A) + Wis2(B) + 2¥4s(A)¥1s(B)]

La densité électronique entre A et B est supérieure a la somme de celle des atomes séparés

L’Orbitale Moléculaire ¥ est liante
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Modele Quantique de la liaison Chimique: Théories des Orbitales Moléculaires

Densité de probabilité de présence pour la la molécule H,

WEWrz L (¥elA) - ¥is(B))
2

W2 = 12[¥15°(A) + ¥1s°(B) - 2'¥15(A) ¥15(B)]

¥215(A)

N

—2¥,.(A)¥,.(B) —N A

La densité électronique entre A et B est inférieure la somme de celle des atomes séparés

Y

Plan Nodal

¥2..(B)

4

il

L’Orbitale Moléculaire ¥* est anti liante

Les molécules
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Modele Quantique de la liaison Chimique: Théories des Orbitales Moléculaires

Combinaison des orbitales 1s dans H,.

L’orbitale s est de symétrie sphérique car sa valeur en un point ne dépend que de la distance
de ce point au noyau.

W o atomes isolés Le signe — correspond a
IsA

B la fonction (- )

>.

Orbitales en phase

q recouvrement des z | Orbitales en opposition de phase
— - — » z orbitales

?

E

Al B
A 3 oy Visa —VisB
1sA T VisB / Plan nodal

3

s > 7 [ ’ Volumes symbolisant la
&t/ == Y électro

distribution ¢lectronique

orbitale liante orbitale antiliante
O, (;=Z<s
Is(Hy)+1s(Hp)— o, :recouvrement axial (o) LIANT (fusion des lobes)

Is(Hp)—1s(Hg) — ¢ * : recouvrement axial (67) ANTILIANT (pas de fusion des lobes)
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Les molécules
Modele Quantique de la liaison Chimique: Théories des Orbitales Moléculaires

Diagramme d’énergie des orbitales moléculaires.

La répartition des électrons de la molécule dans les orbitales moléculaires suit les régles
données pour les orbitales atomiques :

» remplissage prioritaire des niveaux d’energie les plus bas (remplissage par énergie

croissante):
« sur un méme niveau : remplissage du plus grand nombre possible d’orbitales avec des

spins paralléles (Regle de Hund).

1) Les orbitales moléculaires sont obtenues par combinaison linéaire d’orbitales atomiques :
» d’énergies voisines (AE < 12 eV)
* de symétries compatibles (recouvrement non nul)

2) Le nombre des orbitales moléculaires (O.M.) est égal au nombre des orbitales
atomiques (O.A.) utilisées dans la combinaison linéaire.

3) Types d’ O.M.
O.M. liantes
O.M. antiliantes
O.M. non liantes

4) Le nombre des électrons dans les O.M. est égal au nombre des électrons dans les O.A.
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Les molécules

Modele Quantique de la liaison Chimique: Théories des Orbitales Moléculaires

0M0*1S
A
OA 1s . 2 OA 1s
’ Y
Ha OMo . He
Ho

Le niveaudqg correspond a¥ liante
Le niveauo” 1 correspond a¥ * antiliante

Régle :2 OAdonnent 2 OM : l'une est liante (somme +),I’'autre est anti-liante

I'énergie des OM dépend du taux de recouvrement entre OA
=> une OM liante a une énergie plus basse qu’une OM anti-liant

Le remplissage des niveaux se fait par

Energie croissante

Respect du principe de Pauli : 2 électrons de spin opposé par OM
Respect de la Regle de Hund

Regle de Klechowski
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Les molécules

Modele Quantique de la liaison Chimiaue: Théories des Orbitales Moléculaires

OMo™,.

oms—T—-f —1— OA 1s
H, | Y He

oM O42
H,

» Configuration électronique de H, : Giz , G;“
* Indice de liaison N;

N,=1/2 (nb e OM liantes — nb e~ OM antiliantes)
N=12(n—-n*)=1/22-0)=1

L’ indice de liaison est aussi appelé ordre de liaison

Pour H, N, = 1 il y a une liaison ¢ entre les deux H
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Modele Quantique de la liaison Chimique: Théories des Orbitales Moléculaires

lons H,*

0A1s—T—,

OMo™,.

DA 1s

Les molécules

L’ordre de liaison = 1/2 (€ jint - € antiliant) = 1/2 =>1 électron sur TOM o5 pour assurer la liaison

OMo ™.

L'ordre de liaison = 1/2 (€ g0t = € antitiant) = 0

=> la molécule de He, n'existe pas dans les conditions normale
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. _ o o o _ ) _ Les molécules
Modele Quantique de la liaison Chimique: Théories des Orbitales Moléculaires

Recouvrement axial desns etng y

X
Atome A Atome B

Combinaisons (+ et +) ou 2

(+ et -) des orbitales

—
atomiques ns -
' OM 0 s

Le recouvrement axial des orbitales atomiques ns donne des
orbitales moléculaires qui décrivent la formation d'une liaisan

Formation d’'une liaison o
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Modele Quantique de la liaison Chimique: Théories des Orbitales Moléculaires

Pour des atomes de Z plus élevé il faut prendre en compte les électrons p, pour former
des combinaisons

ns

Les électrons p sont directionnel contrairement aux électrons s

Reégle d’interaction entre orbitales:

L'interaction est d’autant plus forte que les énergies sont proches

pp, Ss sont fortes sp est faible

Les symétries doivent étre compatible pas de recouvrement entre orbitale orthogonale
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Modele Quantique de la liaison Chimique: Théories des Orbitales Moléculaires

Recouvrement axial d’une orbitale s d’un atome A et d’une orbitale p.

d’un atome B. =
(par convention : ['axe internucléaire est 1’axe z) % >
Z

P

1) Recouvrement axial liant :

S(a)~ Puw) = Oy : recouvrement liant (fusion des 2 lobes)

2) Recouvrement axial antiliant : / Plan nodal

Sa) T Pup) — 0%y ¢ recouvrement antiliant

Recouvrement axial : liaison ¢



LC 101 Introduction a la chimie Les molécules

Recouvrement latéral

Recouvrement entre une orbitale s et une orbitale p _oup .

s(A) + p,,(B) — rien (pas de recouvrement)

(les symétries des O.A. ne sont pas compatibles)

X ouy
A
xXouy
! S, >0
+ +

L’intégrale de recouvrement : S=S§, +8,=10
— recouvrement NUL (non liant)
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Recouvrement latéral d’orbitale p, ou p, : formation des liaisons
1) Recouvrement latéral liant entre 2 orbitales paralléles.

Xouy XxXouy X ouvw Xouvw
Pt 4 a2 X

_|_

Recouvrement latéral (m)
LIANT (fusion de 2 fois 2 lobes)

Py ou py (A) + py ou py (B) — 1, ou

Tty et Tty ont meme énergie

2) Recouvrement latéral antiliant entre 2 orbitales paralléles.

Xouy XxXouy Xouy xXouy
‘ a ‘. Lt A LY

Recouvrement latéral (1)
ANTILIANT

Py oupy (A)—pyoup (B) =T oun"y | x° etn’ ont méme énergie
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Recouvrement axial ns et np,: formation de liaison ¢

Recouvrement axial des ns et ns

A B A B
Recouvrement axial des ns et np

w OM g,
) @~
B

Recouvrement axial des npet np

] oy @.Ei) OM Onpz
—_—
1] _ @3. OM 0%z

OM 0%

A

ém@

XRT
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Recouvrement latéral np, et np, : formation de liaison ©

Recouvrement latéral des np,,, etnp, .,

/A

Idem pour px et px

OM fppy

OM 7ty

Les molécules
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Exemple: Molécule de O, (O 1s22s22p%) 4 OA de valence occupées

1) On s’intéresse uniquement aux O.A. de valence des deux atomes O, et Oy (ici 2s et 2p).
2) Données : E5(O) =-34 eV ; Ezp(O) =—17eV
3) Pas de combinaison linéaire entre 2s5(0O,) et 2p,(Op), car AE > 12 eV

4) Le nombre des O.M. =le nombre des O.A.= 8
*25(0,) + 28(0Opy) — O et ¥
*2p,(0y) + 2p,(Op) — T, et T*
. Zp).(OA) + Zp}.(OB) — rt‘ et n*}.

*2p,(0,)+2p,(0p) = G, et ¥,
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Exemple: Molécule de O, (O 1s22s22p#)

& —
OA 2p OM 1, " e OM 5, 0A 2p
L IOM 02pz
OMo ",
BA A A BB
0A 28 — L——— OAZ2s

Les OM 6 sont plus basses en énergie que les &t car le recouvrement axial selon
I'axe des molécules est plus important que latéralement (o, et 6,, < T, €t 7))

Ordre énergétique :|0, < 0% . < 0, < T, = I, < T* = TE*,?. <0%,
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Exemple: Molécule de O,

OMo 5,
oM "*Zpy ‘_'+ +'\ oM x*sz
A| 4 4 < ' . i 4 |

Ordre=1/2(84)=2  “0—0O"

Configuration ¢lectronique de la molécule O, :
* * o
o.’ 0% 0,2, (2, m), (™, ™), 6,7

Deux électrons célibataires ce qui rend bien compte des propriétés magnétiques de O,
(paramagnétisme)
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Caractéristique de la liaison covalente

Les molécules

Indice (ou ordre) de liaison :

2

Ny = (nb électrons O.M. liantes — nb électrons O.M. antiliantes)

Dans O> : indice de haison N; = ——=2
Lorsque I’indice de liaison N, augmente :

“dliss
= 2 - la distance interatomique (longueur de liaison) diminue

= 1 - I’énergie de dissociation F de la liaison augmente

E. Longueur
Molécule N; diss_1  de liaison
(kJ.mol 7)

(A)
F, 1153 141
0, 2 | 494 1,21
0" |25]| 652 1,12
N,” 2,5 853 1,12

N, 3 945 1,10
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Indice (ou ordre) de liaison :

Ny = (nb électrons O.M. liantes — nb électrons O.M. antiliantes)
2

. .. 8—4
Dans O, : indice de liaison N; = 5 = 2

Lorsque Pindice de liaison N, augmente :

= 1 - I’énergie de dissociation E g de la liaison augmente

= 2 - la distance interatomique (longueur de liaison) diminue

I L.ongueur
serile “diss__ I
Molécule N, (] I) de haison
(A)
F, | 153 .41
0, 2 494 1,21
0," 2,5 | 652 1,12
N," 25 853 312

N, 3 945 1,10
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Géométrie et Représentation des Molécules
La formule brute: dans un composé organiques , elle donne sa composition sans aucun autre

renseignement sur sa géométrie, sur la localisation des atomes ...
par exemple C,H-CI correspond a 19 molécules différentes

Formules développée plane: représentation plane des diverses liaisons et atomes de la molécule
on perd I'information spatiale

Exemple: CH, et NH;

H
H
C. H—C——H ! H——N——H
// '-"‘f,”JH /)_J '..”“,‘?H
H | H H
H H

11
Exemple: C;H; (éthane) H—C-—C—H
b
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Géométrie et Représentation des Molécules

Exemple: C;H,Br,(dibromoéthane)

H I-|| Blr
Dibromo-1,1-éthane(C,H,Br,) H—209-1(|:—Br H—C%tlt—H
H Br Ill Br
H Br
Trois représentations identiques | |
(due alalibre rotationautour des H—C-C—Br
liaisonscC-C |_|| Ill

Isomérie : des composés possédant la méme formule brute mais des formules développées
différentes sont dit isomeére

H H

2|

H H
Dibromo-1,2-éthane(C,H,Br-) H—é —1$—H Br—% —il—H
Br Br H B
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Géométrie et Représentation des Molécules

Lorsque le nombre d’atome de carbone augmente il peut y avoir des ramification
Exemple: C;H,, (butane)

T T
T T
H H H H H H

H/(|:\H
H
butane normal =n-butane Iso-butane

Formule semi-développées: (pour alléger I'écriture)

H,C—CH,—CH,—CH;  H;C—CH—CH;
CHa

butane normal =n-butane iso-butane

Formules compactes CH,CH,CH,CH, et (CH,);CH
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Géométrie et Représentation des Molécules

Formules planes simplifiées:
Elles permettent d'alléger encore plus I'écriture desformules planes.
-les carbones C ne sont pas écrits
-les hydrogénes H liés a C ne sont pas écrits
-Les liaisons C-H ne sont pas repréasentées
-Un trait - signifie une liaisorosimple C-X (X=C, O, N, P, B, F, Cl etc.)
= signifie une double liaisondg etx) C=X (X=C, O, N, P, B etc.)

/\/\( \V/

nbutane iso-butane cyclopropane  cyclobutane
O <:> § /> o
Acétone

cyclopentane cyclohexane Benzéne
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Géométrie et Représentation des Molécules

Isomérie de Constitutions :méme formule brute mais des fonctions chimiques différentes
(isomérie de fonctions)

Exemple : C,;H:0, 0

HO\/=\\/0H >x
HO —0

Diol (dialcool) Aldol (Aldéhyde-alcool)

Fonctions oxygénées R
e )
C—OH Alcool /C=0 Acide
HO Fonctions azotées
c/o\c Ether R C—N Amine
>C—0 Ester R
H\ e C—N Imine >: Amide
C—0 Aldéhyde
7 ' R N
Jo=0 C=N Nitrile
R ' =
A 0 Anhydride
>=0 Cétone AN =
RI Rl/c
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Géométrie et Représentation des Molécules

Isomérie de Constitutions :recherche des isomeres .
Molécules Type G,H,

On cherche le nombre d’insaturation, Ni (nombre de paire d’hydrogéne manquante)
Un composé saturé en C, a pour formule C,H,, .,

Ni = 0 pas d’insaturation : alcane

Ni = 1 alcenes ou cycles insaturés (cyclanes
Ni= 2 alcynes ou dienes ou cyclenes

C,H; Ni=1 donc cyclanes ou une double liaison

Alcénes => CH,=CH-CH,-CH, (buténe-1) ou CH;-CH=CH-CH, (buténe-2)

Ramification => CH,=CH(CH,)-CH (méthyl)- 2 propéne

Cycles chaines en C4 cyclo butane
i CH3 )
chaines en C3 L H méthyl cyclopropane

5 isomeres ;
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Géométrie et Représentation des Molécules

Isomérie de Positions :méme formule brute méme fonction la position des groupements ou des’
fonctions sont différentes

/\/

n-butane
Iso-butane
3 1
4 .
2-buténe (isomére E)
3 1

N 3
4 2 . 2

1-buténe 4
1
2-buténe (isomere Z)
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Géométrie et Représentation des Molécules

Isomérie de Positions :méme formule brute méme fonction la position des groupements ou des’
fonctions sont différentes

Cas particulier :

Deux tautoméres sont des isoméres de fonctions qui peuvent se transformer I'un en l'autre
Par un équilibre chimique dit de tautomérie (migration d’'un atome H le plus souvent)

CH3—|C|)H—H > CH2:?_H
S OH

Ethanal Ethénol
Plus stable
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Stéréochimie
Les molécules ne sont pas planes mais tridimensionnelles (pour la plupart)

La structure stérique d’'une molécule est la distribution dans I'espace des atomes constituants
la molécules

La stéréochimie dérive de la liaison chimique et son importance est primordiale pour
la compréhension des réactions chimiques

A une formule développée peut correspondre des isomeéres stériques: stéeréoisomeres
caractérisé par leur configuration spatiale: on ne passe de 'un a l'autre qu’en cassant
une liaison : forte barriere d’énergie => Unité de la Configuration d’'un Stéréo-isomére

Représentation en perspective:
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Stéréochimie

Représentation de Cram (dite du coin volant)

-Liaison dans le plan du papier:
-Liaison en avant de plan du papier:
-Liaison en arriére de plan du papier

H

. w weneninnngl
Exemple: le méthane(CH,)

| /

H

lors de cette rotation, sa géomeétrie est conservée.

H
Remarque: une molécule tourne autour d'elle méme dans l'espace,

Exemple: I'éthane(C.H;)

H

=
=
~

5 qH &
H

H
N S,
H““fﬁc\
H

H
Remarque: autour d'une liaisorv (symétrie de révolution), la
rotation est libre.

Les molécules
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Stéréochimie
Représentation de Newman ‘

H c
On regarde la molécule de long d’une liaison: ‘@ \
H H

N
H H
HEI
:Hd Hd H
M e
Hg" / b H,
H H H,
Conformation décalée
Ha\ /He
Q — .c = c"'-,, ﬁ
H / v "H, iy Wi
H H

Conformation éclipsée
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Stéréochimie
Représentation de Newman

H
H -‘:H cl H |
H Cl
&) —» c ) c/ \ Vi
e / W3/ \ A c '“* c..
H Cl o o
cl H' / ”H
H
Conformation décalé
H
Ll
H F Cl H H H
s aH
A Wt _) e
H-,u/ =% \ H cl H' »_ \rH
c H A ci cl

Conformation décalé

Les molécules

I_FI

Conformation éclipsée

&I

Conformation éclipsée

Toutes ces représentation sont des conformations différente du 1, 2-dichlorométhane

Ceux sont des (et non des isomeres)

Comme on passe de I'une a l'autre par libre rotation autour de I'axe C-C

on les nomme Rotameres
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Stéeréochimie Représentation de Newman

Molécules carbonées a Chaines saturées acyclique
H

H a
H >
a\ B dHe Hy4 H. Ha\ H.
éj ""‘,..--01—02 Cy .C C.
H bq.t‘ / N Hs\\‘y -,_a/ \"-"IH
H H H H, H H
H;

Conformation décalée

Pour passer d’un rotameére a I'autre il faut vaincre les répulsions entre H :

Les molécules

Conformation éclipsé:

fournir une énergie :  Liaison (C-C) = 1, 5 A => les atomes sont proches dans I'espace

4 Energie
d = décalé, e = éclipsé

Faible barriere d’énergie
A 25° C l'agitation thermique
Permet de la passer

12.5 KJ.mol =1 Mais la forme décalé est

By [----=mm--o----- - plus stable
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Stéeréochimie Représentation de Newman

Molécules carbonées a Chaines saturées acycliques

Exemple: Butane (GH,)
La conformation la plus stable (conformation décalée en zigzag) du
butane est celle pour laquelle les atomes d'hydrogéne sont les plus

éloignés.
H
H’,._ /H % /H Tous les atomes de C sont
H C C dans unméme plan,tous les
\_c/ \c/ \H atomes de H appartenanta
& \ <\ deux C voisins sont décalés.
H wWH 'y
Hexane
CSH1d /\\/\/
CH, Méthane CHie 7 ST SN Heptane
C,H; P Ethane
CoHin 7 o N N7 Octane
C:H; N Propane
C4Hqg N Butane CoHog = ™ " S~ . Nonane
CsHys .~  Pentane ,
C-msz//W\//\/ Décane
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Stéréo-isomeéries

Stéréo -isomere optique

Cette isomérie est lié a la présence d’un

Les molécules

On appelle carbone assymétrique et note C* un carbone possédant 4 substituants différents

C* étant hybridé sp3 impose une géométrie tétraédrique (type AX4)

Il existe pour la molécule C* abcd deux configurations distinctes

T

b7c g

c

Miroir

W
d\

c

L &8

Regard le long de I'axe C-a
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Stéréo-isoméries Stéréo -isomeres optique
Chiralité: (du grec « main »)

Un objet est chiral s’il ne se superpose pas a son image dans un miroir

Il ne peut pas posséder de plan de symétrie:

Exemple: CHFCIBr

H H ( Br Br\
Ff g e’ c\\r F@CI CI@F
B Br S “.

Miroir Regard le long de I'axe C-H

Une molécule avec un carbone asymétrique est nécessairement chirale
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Stéréo-isoméries

Chiralité:
CO,H

|
" Chiral
7

H.C
*HO

Acide lactique

H;

T
//C 'o,, achiral

H.C
*HO

Les molécules

Stéréo -isomeres optique

Il'y a un carbone asymétrique : chiralité

CH- I CH; Ces deux Iimages sont

| | superposables.Le carbone

C == c central n'est pas

i TN asymeétrique, la molécule est
H3$|°/ H I H OI-(I;HS achirale

Miroir

Pas de carbone asymétrique : pas de chiralité

CH, CH-
Le plan contenant les
liaisonsH-C et C-OH est un
o) CH; | H;C OH plan de symétrie

Regard le long de I'axe C-H
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Stéréo-isoméries Stéréo -isomeres optique

: une molécule chirale existe sous deux formes géométriques (image l'une de

I'autre dans un miroir): ces deux formes sont dites

Exemple: Acide Lactique

CH. H,

c
OH

les deux énantioméres de l'acide lactique

c OH
.// .:’:"u, \"‘+C\\ (@
H/ ““coH | HO,¢® \“H HO.C cH; | Hie
HO SN T

W,

Miroir Regard le long de I'axe C-H

Il s’agit de deux énantioméres (ou inverses ou antipodes optiques)

Deux énantiomeres auront les mémes propriétés physiques et chimiques

Seules leur activité optique changera

*Une substances naturelle ou synthétique qui ne contient qu’un seul énantiomere est un

énantiomere pur
*Une substances naturelle ou synthétique qui contient un
(optiquement inactif)

Les molécules
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Stéréo-isoméries Stéréo -isomeres optique

Deux molécules possédant la méme formule brute et les mémes fonctionnalités
Mais différant par leur géométrie et non image 'une de I'autre dans un miroir
(c’est a dire non énantioméres) sont dites DIASTEREOISOMERES

OH OH

Exemple CH\ /
N

OH

Les distances entre groupement étant différentes dans deux diastéreoisomeres il est
facile de les séparer car leur propriétés physiques différent
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Stéréo-isoméries optiques
Activités optiques

La lumiere naturelle est une onde électro-magnétique : onde transversale présentant une
symétrie de révolution par rapport a son axe de propagation

B
b < 2 >
@ K _ A A
« ' L] LR, A
o \‘{/// ’ ‘é//// 7
. K +q
A l'aide d'un polariseur ; on ne laisse passer qu’'une seule direction de polarisation +
Certaines substances « optiquement active » font tourner ce plan de polarisation
Lumiére
polarisée

PR

Substance \

active \

analyseur

\4

e\

polariseur
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Stéréo-isoméries optiques
Activités optiques
Deux énantiomeres possedent des pouvoirs rotatoires différents

Une molécule chirale fait tourner le plan de polarisation de la lumiére (pouvoir rotatoire)

SR *

3

Lumiére Lumiére Déviation Déviation
non polarisée polarisée a droite {) a gauche §)

Molécule Molécule

dextrogyre lévogyre

Pour distinguer les deux formes d’énantiomeres ont précise leur propriétés optique

(+) (sens horaire) Dextrogyre
(-) (sens anti-horaire) Lévogyre

Acide ( +) lactique : Acide (D) lactique
Acide (-) lactique : Acide (L) lactique



LC 101 Introduction a la chimie Les molécules

Stéréo-isoméries optiques Configuration absolue R et S

Régles de Cahn-Ingold et Prélog
Elles permettent de caractériser sans ambiguité, la configuration d’'un énantiomeére

1-Recherche des carbones asymétrique

2-On classe les substituants de 1 a 4 par numéro atomique, Z, en attribuant le

N° 1 au Z le plus élevé. Si deux substituants de premier rang ont méme Z on regarde
le deuxieme rang voir le 3éme

3-Une liaison multiple est pris en compte autant de fois qu’il y a de liaison
4-I'hydrogene a priorité sur un doublet

5-on regarde la molécule selon C-4

si les substituants 1, 2 , 3 sont classé dans le sens horaires (+) alors on a
I’énantiomére R (Rectus: droite)

si les substituants 1, 2, 3 sont classé dans le sens anti-horaires (-) alors on a

I’énantiomére S (Sinister : gauche)

Remarqgue : un composé R n’est pas nécessairement D (dextrogyre) et un S, L (Iévogyre) seule la mesure
permet d'obtenir le pouvoir rotatoire (notation de sbiochimistes)
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Stéréo-isoméries optiques

gl Regard (C vers 4) r‘% \
»~
Exemple: ./ct @ 3
H.C oé ““CH,CH, R H,CO CH,CH;
# LN
. Projection C*-CH,
H /‘ CH. \
Exemple: .4* . .
HOH.C g *"cn=o R  HOH,C CH=0
? B
. Regard (C vers 4) Projection C*-H

H,C=HC “CH(CHa) S H,c=H
2 22* . c) 7 2

' B0

Exemple: .4* . .

Regard (C vers 4) Projection C*- H

c CH{(CH5)

N

~r

Les molécules

Configuration absolue R et S
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Stéréo-isoméries optiques Configuration absolue R et S

D-alanine

'alani I lle L-alanine . C'
Ici R alanine L'alanine naturelle On I'appelle L-alanine . C'est un

composé dextrogyre (S alanine)

COH COH
Hd ™ch, HaG H
HoN NH,
I II
R S

N > C1(CO2H) > C3 (CH3) > H

On peut les séparer par chromatographie HPLC sur support chiral (cyclodextrines)
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Activité optique et processus vivant

Tous les acides aminés « naturels » sont de type L (Iévogyre))
En synthése on obtient un mélange racémique (50% L et 50% D)

Tous les Glucides naturels sont de type D (dextrogyre)
Dans le cas de la vitamine C seule la forme L est assimilée par I'organisme

Comment On ne sait pas , Pourquoi :
Economie de moyen c’est plus simple que de dédoubler les processus chimiques

Un récepteur lui-méme chiral discrimine donc deux énantiomeres. Or, nous sommes construits avec des
briques élémentaires chirales (acides aminés, sucres, etc.) et, pour ce qui est du vivant, les
conséquences de cette situation sont multiples :

Un énantiomeére peut étre un médicament efficace et I'autre un poison hautement toxique. Ceci n'avait pas
été compris jusque dans les années 1970 : pour des raisons de codt il était courant de synthétiser des
médicaments sous forme racémique, en postulant que le mauvais énantiomeéere n'a aucune activité. Par
exemple la thalidomide (analgésique), a été commercialisée sous forme racémique, mais I’énantiomére
censé étre inactif s'est avéré provoquer des malformations (tératogene). Tout dépend de la molécule et de

son récepteur biologique

Deux énantioméres peuvent avoir simplement des propriétés différentes : I'odeur caractéristique du fenouil et
de I'aneth est due a I'un des énantioméres de la carvone, tandis que I'arbme de menthe verte est di a l'autre.
Les deux énantioméres du sont les arébmes de citron et d'orange.
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Stéréo-isoméries optiques

Composé de deux carbones asymétriques

Chacun des deux carbones peut étre R ou S
Donc 4 possibilités de stéréoisoméries: RR, SS, RS et SR ceux sont en général

4 diastéréoisomeres.

Exemple: 2,3,4-trihydroxybutanal (HOCH-CHOH-CHOH-CHO)
1 OH 0O
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Stéréo-isoméries optiques

D’'une fagon générale :

Enantiomeres
(RsR) il L (S,S)
Diastéréomeres

Diastéréomeres Diastéréomeres

Diastéréomeéres Y

(R,S) = — > (S,R)
Enantioméres
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Stéréo-isoméries

Stéréo -isomeres géométriques

Les molécules

La double liaison C=C correspond a des C hybridés sp,, le recouvrement des orbitales p,

formant ’'OM & conduit au blocage de la libre rotation

3.1. Isomérie E/Z des doubles liaisons:

Remarque: a cause de la liaison
la rotation autour de la liaison C-C
est bloquée.

Méme coté N
N
c——¢C
z/ AN

Ces centres sont dans le
meme plan

X\scpzzscpz/w
Z/ \Y

Méme coté

Ces deux composés sont
diastéréoisomeres car on
ne peut pas passer de l'un
a I'autre sans casser une
liaison.

=> Géométrie plane et deux configuration possibles: Diastéréoisomeres Géeométriques
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Stéréo-isoméries

Isomérie Z-E

cas des molécules abC=Cab

a\C C/ a b._
5 b /

a

Configuration cis

Les molécules

Stéréo -isomeres géométriques

C’est une généralisation de I'isomérie cis-trans

a

N
b

Configuration trans

Isoméres Z Point d’ébullition 60° C

Dans l'isomérie Z-E

Configuration cis
Les atomes de chlore (Cl) ¢ cl
sont du méme coté de |'axe
C=C, ils sont en positioncis, —_—

il s'agit de Il'isomére Z
(Zusammen : ensemble). H/ AN

Configuration Z

(2)-1,2-dichloroéthyléne

Isoméres E Point d’ébullition 48° C

Configuration trans
Les atomes de chlore (Cl)

Cl H sontdepartetd'autrede
/ I'axe C=C, ils sont en
—-0C positiontrans il s'agit de
/ \ lisomére E (Entgegen :
H Cl opposé).

Configuration E

(E)-1,2-dichloroéthyléne
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Stéréo-isoméries Stéréo -isomeres géometriques
Isomérie Z-E cas général des molécules abC=Ca’Bb’

Sia>bet a'>b’

/D
\Q)
/D

Cc=C c=c_
~

Composé Z

Pour définir le forme Z ou E il faut définir des regles de classementde a, a’, b et b’

1- on classe les substituants de chacun des C par ordre croissant de numéro atomique Z
-Cl (Z=17) > -OH (Z=8) > -NH, (Z=7) > -CH; (Z=6) > -H
2-si on ne peut départager le premier atome lié a C on classe par rapport au 2éme (fonctions)

-OCH; > OH -CH,Cl > -CH,4

3-Une liaison multiples équivaut a plusieurs liaison simple avec le méme atome

0 0
¢ > «¢7 > CH,OH
CH, OH
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Stéréo-isoméries

Isomérie Z-E Exemple: CICH=CHCI
(1,2-dichloroéthyléne)

CI\ /CI

/N
® e
(Z)-1,2-dichloroéthyléne

Exemple: CH;CH=CCH,CO.H
(2-méthylbut-2-énoique)

COOH !

"N

c——-=cC

. H/ \CH3 .

(Z)-2-méthylbut-2-énoique

Les molécules

Stéréo -isomeres géométriques

m\ B /H .

® o

(E)-1,2-dichloroéthyléne

1l

1 HiC CH; | .
o
. H COOH

(E)2-méthylbut-2-énoique
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Stéréochimie: chaines saturées non cycliques

Exemple: 2-penténe
H

H
I P
wfu;, . s p3 s p3 S p ,..u

T

Libre rotatlon
Rotation bloquée

Exemple: 2-butyne

H H

\593 xx 5P7
cC—

H.\\W"/ 8] 8]
H

Rotation bloquée

Les molécules

N c/

C——

e

Ces centres sont dans le
méme plan

c c=——=C c

Ces centres sont sur la
méme droite
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Stéréo-isoméries

Isomérie Z-E

Les molécules

Stéréo -isomeres géométriques

cl
Exemple: cl
M /
H2 R CH H2 \
i T . S
Br /CZC Br /c—c
FH,C \/r"’\ FH,C / AN
K — e
f cl
cl
Exemple:
H H
o—cI: &2 _c) o—cI: A
N/ N/
PN AN
HO—C CH,-H Ho—ﬁ CH,-CI
2 e




LC 101 Introduction a la chimie Les molécules

— Isomeres

m

RV "R Y, W

L J R N .
|
x

Isomeéres de
constitution
(structure)

x

:—J}—: :—J)—:I:

-

Diastereomers

| e.8.: |

Isomeres Cis ou Trans Conformeres

c=¢
\

/ : ,
H HiC Rotameres . @H
CH

LV L T W o |
¢=¢
SN
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Forces Intermoléculaires : Interactions de faible énergie

Les atomes, assemblages de particules élémentaires et les molécules assemblages
D’atome représentent les deux premiers niveaux d’organisation de la matiere

Mais les molécules ne se rencontrent pas a I'état isolé (on peut voir la matiére , la toucher
la peser)

Ces assemblages de molécules qui donnent lieu aux trois états physiques de la matiére
(état gazeux, état liquide et état solide) résultent de entre molécules
Ces forces ont responsables de I'existence d’état condensé (Solide liquide) mais elles
interviennent aussi dans le comportement des gaz , la viscosité, la solubilité, la structure
d’une protéine...

Certaines forces sont générales : force de dispersion , d’autre sont liés a I'existence d’un
dipble, d’autre sont particuliére a I'existence d’'un compose bien précis (liaison hydrogene)

Mais toute correspondent a la mise ne jeu d’énergie faibles par rapport a celle de Ia liaison
covalente (typiqguement 20-40 kJ/mol)



Forces Intermoléculaires

Interactions de Van der Waals : E ~ 0 a2 20 kJ.mol .
Trois types :

1) Interactions de Keesom (entre dipoles permanents).
* Entre deux molécules ayant un moment dipolaire permanent.

—_— e — Butane : non polaire
-5  +d 5 43 Acetone :polaire
(=) ====-= C==0 T¢ ébullition acétone = 56°C
N 4 o L T° C,H,, (butane) = - 0,5°C
CH; CH, (le butane et la propanone ont des

e ----e & masses molaires voisines)
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Interactions de Van der Waals : E ~ 0 2a 20 kJ.mol™".

b) Interactions de Debye (entre un dipole permanent et un dipole induit).
* Entre une molécule A qui a un moment dipolaire et une autre B, qui n’en a pas.
* La molécule B sera déformée par A = apparition d’'un moment dipolaire induit
(molécule B*)

B -0 +0 B’
A les barycentres G~ et G™ ne coincident plus
Dipdle induit Dipdle permanent Dipdle induit

inducteur

Il existe des hydrates de gaz rares (Ar, nH,0) dont la formation s’explique par une association entre les molécule
Polaire H20 et un atome de gaz rare polarisé par influence
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Forces Intermoléculaires
¢) Interactions de London (entre un dipéle instantané et un dipole induit).
« Ces interactions sont aussi appelées énergie de dispersion.

* Elles interviennent dans toutes les espéces polaires ou apolaires.

* Dans les especes apolaires, bien que le moment dipolaire soit nul, les mouvements des
électrons font que le barycentre des charges négatives (électrons) ne coincide plus avec
celui des charges positives (noyaux).

= apparition d’un moment dipolaire instantané qui induit a son tour un dipéle sur une
autre molécule (ex : Cl, s Br, ).

Les interactions de London augmentent avec le numéro atomique Z, donc augmentent
avec la taille des molécules.

Exemple :
Tepunition Clz=—34°C < Tgpunition Bry =+59°C

= gaz a T ambiante = liquide a T ambiante
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Forces Intermoléculaires

Energie mise en jeu dans les forces de Van der Waals

Les molécules

Wp M (g/mol) Energie d’interaction (kd/mol)
Keesom Debye | London |Total Top
Ar 0 40 0 0 8,5 8,5  |{185,7°
HCI 1,038 36,5 3,3 1 16,8 21,1 -83,7°
HBr 0,78 81 0,68 0,5 21,9 23,08 || -67°
HI 0,38 128 0,02 0,11 25,83 | 25,96 | -35,4°

Les interaction de Keeson et Debye dépendent de la valeur de p

L'interaction de London est toujours la plus importante (elle est fonction du volume des atomes,
qui augmentent avec la masse): dans un atome de grand rayon il y a beaucoup
D’électrons loin du noyau, faiblement lié donc facilement « polarisables »

On peut relier I'intensité des forces de VdW (globale) a la température de changement d’état




Forces Intermoléculaires
La liaison hydrogene

La « loi » selon laquelle le point de fusion ou d’ébullition augmentent avec la masse
Connait des exceptions frappantes

Notamment les composés hydrogénés des €léments des colonnes 15, 16 et 17

Composé (15)| M [Teb Composé (16) | M Teb Composé (17) | M [Teb

NH, 17 |-33 H.0 18 100 HF 20 |19
PH, 34 |-87 H,S 34 61 HCI 36,5 84
AsH, /8 |-55 H,Se 81 r42 HBr 81 |67
SbH, 131 |-17 H,Te 130 2 HI 128 |-35

Ces anomalies n’existent pas dans les autres colonnes’
Il'y a donc pour NH3, H20 et HF des forces d’interactions supplémentaires aux forces de VdW

A chaque fois H est lié a un élément de forte EN=> liaison fortement polarisées
N, O et F sont de petits atomes: les centres positif d’'une molécule peuvent s’approcher tres prés
Du centre négatif : forte interactions dipble-dipéle: liaison Hydrogéne
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Forces Intermoléculaires

Liaison Hydrogeéne : E ~ 10 a 30 kJ.mol !

10
B \\C—H
050"

1)

* Liaisons H intramoléculaires :

o
O\H 8+
i
as

orthochlorophénol

Les molécules

A : ¢lément plus électronégatif que H

B : ¢lément ¢lectronégatif avec un doublet libre

(halogénes : O : N : etc...)

- H
8+ 5 —/H"'«. 9/
Hewreeol O H—O 10
N Vo
C—H
-+ - /
H—%
2)
) ot
O—H,
'-‘ 8
(@i =Y
‘-
O—H 42

acide orthohydroxybenzoique
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Forces Intermoléculaires

Influence de la liaison H sur les propriétés physico-chimiques :

- Augmentation de la température d’ébullition

H,0 H,S H,Se H,Te
T° d’ébullition
(°C) 100 -61 —41 -4

- Augmentation de la viscosité



