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La liaison covalente résulte
de la mise en commun des électrons externes
Elle s’exerce dans une direction bien définie.

Son champs d’action est limité aux atomes voisins.

1 — Modele de Lewis
2 — Modele ondulatoire
3 - Hybridation

4 - Mésomeérie



1 — Modele de Lewis

1.1 — Formation de la liaison covalente

i Chaque atome apporte 1 électron AO«—>pOpB m=m> A —B
Eau: H,O o /O\“ Doublet non liant (ou libre)
. . ! 7/ N\—Doublet (ou paire) liant (ou de liaison)
H H H H
<= Les 2 électrons proviennent du méme atome A |:|4—| B m==> A —B

Acide de Lewis Base de Lewis

lon hydronium : H;O* %@ - H\@®
/
/N
o == | %
. . 7 N\
H H _H H |




i Exemples

Difluor : F, IE- *Fl s IF—FI Liaison simple : 1 doublet ¢
. . /> e — N\ Liaison double : 1 doublet ¢
Dioxygene : O, o, .0, m=m (O —0, 1 doublet
Diazote : N, INe NI mm> IN=NI Liaison triple - ; ggﬁg::t:ﬂ
Monoxyde de carbone : CO IC.) ° o (.)I mm> IC =0l
=
Monoxyde d’azote : NO lon superoxyde : O,
e o o _\ ° - \ @— L @— o
N, .0, N=0, 10¢ +Ol @=m) 10—Ol

Remarqgue : toute espece (atome, molécule, ion) possédant au moins un électron célibataire
est appelée « radical ».
Exemple : monoxyde d’'azote ; ion superoxyde ; atome de chlore...




1.2 — Charges formelles

a) lons polyatomiques

i Une espéce chargée comporte un exces ou un déficit d’électrons par rapport
a I'état atomique

== Généralement, une charge est localisée sur un atome, elle est appelée
« charge formelle »

am La somme de toutes les charges formelles est égale a la charge de I'espéce.

La charge formelle portée par un atome correspond a la différence
d’électrons entre I'état atomique et lorsque I’édifice est forme,
toutes les liaisons étant considéerées comme purement covalente.




lon hydronium : H;O*

Hydrogene :

Oxygeéne :

H®
.O.
H H

N, = 1 électron

N, = 6 électrons

1 doublet liant
N =1 électron

3 doublets liant + 1 doublet libre
N = 3 électrons + 2 électrons
N = 5 électrons

— Pas de charge

= Perte de 1 e
= Charge +



b) Molécules

== |dem ions polyatomiques
2 La somme de toutes les charges formelles est nulle.

Monoxyde de carbone : CO

ICe <Ol > IC =0l

3 doublets liant + 1 doublet libre
Carbone : N, = 4 électrons N = 3 électrons + 2 électrons
N = 5 électrons

3 doublets liant + 1 doublet libre
Oxygene : N, = 6 électrons N = 3 électrons + 2 électrons
N = 5 électrons

© @
IC Ol

= Gainde 1 e~
= Charge —

= Perte de 1 e~
— Charge +



1.3 — Nombre d’oxydation

Le nombre d’oxydation (ou degre d’oxydation) d’un atome correspond a la
différence d’électrons entre I’état atomique et lorsque I’édifice est formée,
toutes les liaisons étant considérées comme purement ionique.

Un NO s’exprime en chiffre romain.

Monoxyde de carbone : CO v(0O) > %(C)
. . O @

O doublet liant + 1 doublet libre
Carbone : N, = 4 électrons N = 0 électrons + 2 électrons
N = 2 électrons

3 doublets liant + 1 doublet libre
Oxygene : N, = 6 électrons N = 6 électrons + 2 électrons
N = 8 électrons

— Perte de 2 e~
= NO = +l|

— Gainde 2 e-
= NO = -lI



i Exemples

Ammoniac NH;

H H
° o)
|N o oH @ |[:l.|.jH
. Xy
H H
lon ammidure NH,
H H
* -
° [ ]
INI© =) INI©
. Y
H H

Hydrogene : Nv = 1e
1 doublet liant: N = 1e
Charge formelle : &

Azote : Nv = 5e
3 liants + 1 libre

3e + 2e :N= b5e
Charge formelle : &

Hydrogene : Nv = 1e
1 doublet liant: N = 1e
Charge formelle : &

Azote : Nv = 5e
2 liants + 2 libres
2e + 4e :N= 6e

Charge formelle :@

% (N) > x(H)

Hydrogene : Nv = 1e
O doublet liant : N = Oe
Nombre d’oxydation : +I

Azote : Nv = 5e
3 liants + 1 libre
be + 2¢ :N= 8e

Nombre d’oxydation : — Ill

Hydrogene : Nv = 1e
O doublet liant : N = Oe
Nombre d’oxydation : +I

Azote : Nv = 5e
2 liants + 2 libres
4e + 4e :N= 8e

Nombre d’oxydation : — |l




1.4 — Nombre de liaisons autour d’'un atome

a) Eléments de la 1° période : Het He

1 seule AO de valence:1s = 1 seul doublet
402 O
lon hydrure H-: 1s HI Ammoniac NH,
H H
: |
H H INe +H EEE) IN—H
Dihydrogéne H, =) | . |
¥ H H H
®
H H
, 7/
lon hydronium : H;0* 0, > 0®
. . 7/ N\
H H R



b) Eléments de |la 2¢ période : Li;Be;B;C;N;O;FetNe

4 AO de valence : 2s 2p

4 doublets maximum

Regle de I'octet : L’édifice aura une stabilité maximale si
tous les atomes sont entourés de 4 doublets (liants ou non).

Eau: H,0 lon hydronium : H;O*
H
7 N\
0 L,/
7\ 0®
H H 7/ N\
H H

Ammoniac NH,

H H
I | 5

IN—H INI
I I

H H

lon ammidure NH,

©@___ ®
Monoxyde de carbone : CO IC =0l
O .
lon superoxyde : O, I0—0lI
: o — N\
Monoxyde d’azote : NO N=0,
Equilibre de dimérisation
2 NO «—= N,O,
NN N——nN"
O, O, O, O,



o= Cas du carbone

# Monoxyde de carbone : CO

. . © @
|%\-/-c_)| > IC = Ol ) IC =0l
#*® Meéthane : CH,
H H H |—||
He ICe *H D) He 3Ce oH =D He oCe oH EE) H—C—H
— &I i |
H H H H

Un électron de 2s « passe » vers 2p

{}

Hybridation




s Cas de I'azote

AN N\
o SO) 0
# ion nitrite : NO,- > \
I JAN AN
N, O, N=0O,
S,
Ve ou * Ve
o = O ! o ! 26
'V / L. \S %, o, \ \ \S \ —
N, O, N, L0, N=0, N=0,
Un électron de 2p « passe » vers une autre 2p
# ion nitrate : NOy
- N © o
SIeN SNO) \/O\\ \/O\\
e o \ e o o \ @
IO' */OQ? / /
= A\ “ 09
\O/ \O/
i \C Y,
S

Régle de l'octet pas respectée



c) Eléments de la 3¢ période et plus

4 AO de valence : 3s 3p
+ 5 OA disponibles 3d =

# Chlorure d’hydrogéne : HCI

# Trifluorure de chlore : CIF,

Il Il Il
*
/Q\
..
Il Il Inl

|C§o °

\

Un électron de 3p « passe » vers 3d

=

/O\

plus de 4 doublets possible

Fl

| — FI

Fl



1.5 — Construction des structures de Lewis

a) 1¢ méthode :

# lon hydronium : H;O*

H®
F -, /e /
/
00 m=) 0 m= 00
.. /7 \ 7/ N\
H H H  H H H
# lon nitrate : NO4~
s N © ©
AN PAN
oL °L SN N
e o o \ e o o \ @
AWN. O, ) &N. ,0, mm) N=O> — N=o>
10 G / /
7 O O
7 / 7
# Trifluorure de chlore : CIF,
*Fl ‘Fl Fl
@. .E| ) (CI- .E| > (C'—E'
N “FI *FI Fl



b) 2¢ méthode :

1 -

Faire le bilan du nombre d’électrons
de valence a partir des structures de
Lewis des atomes.

Tenir compte de la charge s'il y a lieu.
* Retrancher 1 électron par charge (+).
* Ajouter 1 électron par charge (-).

Déterminer le nombre de doublets
= % nombre d’électrons

Construire la structure en
positionnant les doublets en respectant
au maximum la regle de l'octet.

Positionner la ou les éventuelle(s)
charge(s) formelle(s).

# lon hydronium : H;O*

RN
He H e He O

1T + 1 + 1 + 6 =9 :électrons

= moins 1 électron
— 8 électrons

1 charge (+)

8 électrons — 4 doublets

e H\@




Electrons de
valence.

Charge.

Doublets.

Structure.

Charge(s)
formelle(s).

# lon nitrate : NO5~

o N\ e o

oo/ \No
3x6 + 5 =23¢électrons

1 charge (-) = plus 1 électron
= 24 électrons

24 électrons — 12 doublets

N N\ ©

\O
N
N=O,

e

N7 Y,

O

\o
/N=O/

/O@

# Trifluorure de chlore : CIF;

e FlI |(§o

3x7 + 7 =28 ¢électrons

Pas de charge

28 électrons — 14 doublets

FI
, 7z
i —F1

Fl

Pas de charge formelle



1.6 — Géometrie spatiale de I’espece

Théorie de Gillespie ou VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion)

L’arrangement le plus stable est celui qui
minimise les répulsions entre les doublets

VA
/O\ 4 directions : 2 liaisons simples (2c)
H H + 2 doublets libres (2n)
@/O\
N\ \ 3 directions : 1 liaison simple (o)
N — O\ + 1 double liaison (c + 7)
NS + 1 doublet libre (n)
S
O
\e « ..
N=0, 3 directions : 2 liaisons simples (2c)
/ + 1 double liaison (c + )
/O @)



s Figures de répulsion

2 doublets 3 doublets 4 doublets 5 doublets 6 doublets

Bipyramide

trigonale Octaedre

Linéaire Triangle plan Tétraédre

1802

/ N
o (P o

H—C=N|

Cyanure d’hydrogéne



i Géométrie : 3 doublets AX,

Fluorure de bore

Triangle tF:
o = 120° |
B
.oo/ \o-.
iF Fi
L »
AX,X Formaldéhyde (méthanal)
H_120° H 122° @
TrlangIP:> 190° 6;0 116° ;0
a ~ 120 s S
H H
théorique réel

Triangle plan

Une double liaison « occupe » plus de place qu’'une simple.

AX,E Chlorure d’étain

Molécule ..

coudée

a < 120° Sn
G of

Un doublet libre « occupe » plus de place qu’une simple liaison.




s Géométrie : 4 doublets

Tétraedre

AX,

Tétraédre
o = 109,5°

AX,E

Pyramide a
base triangulaire
a < 109°

AX,E,

Molécule
coudée
a < 109°

Méthane : CH,

H 109.5°
\
_.C—H
H™/
H

Ammoniac : NH,

H

0 e




s Géométrie : 5 doublets

Bipyramide
trigonale

120°
3 positions

N équatoriales
2 positions

axiales

AXs

Bipyramide
trigonale

AX,E

Forme
« balancoire »

AXE,

Molécule
en«T»

AX,E,

Molécule
linéaire

‘ol 90°

- \Il

‘_‘?""C/T/gof-" s»'—. pentachlorure
Lo de phosphore
PCl,

: tétrafluorure
) de soufre
SF,

trifluorure
de brome
BrF,

ion triiodure
5~



i Géométrie : 6 doublets

AXq

Octaéedre
a =90°

AXE

Pyramide a
base carrée
a~ 90°

AX,E,

Plan carré
a=90°

Hexafluorure de soufre : SFg

Pentafluorure d’iode :

|_%1/

Tétrafluorure de xénon : XeF,



1.7 — Moment dipolaire

a Liaisons polarisées

somme des
densités atomiques

densité réelle

—l ,
Exces ul Défaut

de charge S — > S + de charge

O«—0

cl A H

Calcul de 6 :

Mrsel Mreel 3,48 - 10_ _
- N 19 ~10 =0,17

gqxA 1,6-10  x1,28-10

30

8:

“ théorique



i Généralisation

Liaison
purement
covalente

Liaison Liaison
covalente T
polarisée 9

e A

N

s Conséquence

2.0

=

(b)

http://wps.prenhall.com/wps/media/objects/476/488316/ch10.html
http://cwx.prenhall.com/bookbind/pubbooks/hillchem3/medialib/media_portfolio/10.html

(a) Circuit ouvert : pas
d’orientation des molécules

(b) Circuit fermé : les
molécules s’orientent,
pole &+ vers plaque (-).



i Molécules

Le moment dipolaire d’'une molécule est égal a la somme
vectorielle des moments dipolaires de chaque liaison.
26—

O—
:El: 4 5+
I
:Cl1<=C
:C':.I{{} ‘\\CI 5—
apolaire o—

—> O __ om0
0=C=0
<
apolaire 2 6+
(0'=) + (3 8+)

Sur cette diapositive, les moments dipolaires sont orientés du &+ vers 6-.



2 — Modele ondulatoire

2.1 — Nécessiteé

Représentation de Lewis

. X \
Dioxygene : O, (O —O0,

Diazote : N,

En réalité :

IN=NI

N, liquide Tl

O, liquide

D’aprés ce modéle :

= Aucune des 2 molécules ne posséde pas d’électron
célibataire.

= Le dioxygéne et le diazote sont diamagnétiques.

= lIs ne possedent pas de propriétés magnétiques.

Le diazote ne posséde pas de propriété magnétique.

= |l est diamagnétique.

— La molécule ne posséde pas d’un électron célibataire.
= Le modele de Lewis reflete bien la réalité.

Le dioxygéne possede des propriétés magnétiques.

= |l est paramagnétique.

= La molécule possede au moins un électron célibataire.
= Le modéle de Lewis ne refléte pas la réalité.

http://www.colorado.edu/chem/genchem/demoman/q_demo.html



2.2 — Etude de H,*

Systéme 2 protons et 1 électron

OA : Orbitale Atomique W (psi)
OM : Orbitale Moléculaire ¢ (phi)

i ExXpression de ¢

Interaction de 2 atomes : A (y,) et B (yg)

Méthode CLOA : Combinaison Linéaire des Orbitales Atomiques
® ¢, = a(yatvyg)
® ¢o_= a(ya-vg)



2 Energie de @' et @

Calcul grace a I'équation de Schrodinger :

+ A +
E* correspond a ¢ Les expressions de E* et E-dépendent de
E- correspond a ¢~ la distance r entre les deux noyaux A et B

E-=1(r)
@ fonction toujours positive, déstabilisante,

® E-,, =0 correspondant ar tend vers +owo

— Orbitale antiliante : o*

r
F=1(r)
@ partie négative, stabilisante,

Estabilisation

+ — > — —
® E min ~ Estabilisation CorreSpondant ar= rstabilisation - r0

= Orbitale liante : o



i Diagramme d’orbitales moléculaires — configuration électronique de H,*

E E A
.............................. Jr e
/7 C°
/ \
/ \
/ \
/ \
/ \
/ \
/ \
/ \
\
0 +( ......................................... ) S
~ P
1s o e 1s
~ < P 7’
Estabilisation ............................... +¢ ...................
(0}
H H,* H*
1 électron 1 électron O électron

Configuration électronique de l'ion H,* : &' ou (o)?



o configuration électronique de H,

E 4 L,
* N
/7 (e} N
// S
~
+<\ /+
1s N /’ 1s
\\ //
(0}
H H, H

1 électron 2 électrons 1 électron

Configuration électronique H, : &2 ou (0)?

s configuration électronique de He,

A S
4 c* N
4 N
$| 7 N %'
\ /7
1s N / 1s
~ Ve
~\ %l /7
(0)
He He, He

2 électrons 4 électrons 2 électrons

Configuration électronique He, : (6)? (6*)?

L’indice de liaison i représente le nombre de doublets assurant la liaison entre les 2 atomes.

=% (n

électrons liants ~ n

électrons antiliants )

i(H,) =% (2-0) = 1

= Simple liaison

i(He,) =% (2-2)=0

— Pas de liaison




s Représentations des orbitales moléculaire ¢ et 6*

@ o

oD

¢ = f(r) Courbes d’isodensité Représentations

&




2.3 — Généralisation aux molécules diatomiques

Deux premieres périodes

Orbitales atomiques a considérer : s p, p, p, de valence

s Recouvrement de deux orbitales atomiques

Interaction de 2 atomes : A (y,) et B (yg) si:

® E (va) ~E (vg)
& vy, et ygsont de méme symeétrie par rapport a 'axe d’approche des deux atomes.

L’intégrale de recouvrement S est proportionnelle au produit (ywa X yg)
® Si y, et yg sont de méme signe = S>0 = OM liante
® Si y, et yg sont de signes differents =S <0 = OM anti-liante

® Si y, et yg nN'interagissent pas =S =0 = OM non-liante



i Exemples de recouvrement de deux orbitales atomiqgues

Remarque :

(N

N2 A

Y

oo
NN
P, - Py
sym sym

S > 0 : recouvrement liant

AX@ X

v N

N0
N
-p

@
V4
S5 A o —n
- pz pZ
sym sym

S > 0 : recouvrement liant

A @ A

©

- Py Px
asym asym

S < 0 : recouvrement antiliant

v

) .
- Py @ - Px
asym

asym

S > 0 : recouvrement liant

sym : symétrique
asym : antisymetrique

SO
7
P, P;
sym sym

S <0 : recouvrement antiliant
%\A Z

~—
©
P,

- Py
asym sym

S =0 : recouvrement nonliant



i Recouvrements mis en jeu lors de I'approche de deux atomes d’oxygéne

gO 1 182 252 2p4
Recouvrements permis d’un point de vue énergétique :

@ 2s(A) et 2s(B)
@2p,(A), 2p,(A), 2p,(A) et 2p,(B), 2p,(B), 2p,(B)

Recouvrements permis d’un point de vue symétrique :

& 2s(A) et 2s(B) Plarll nodal Recouvrement axial : ¢
: : .
\ 1 Z
TN b+$ - %2’
/ sl ”
| I I
o
| |
| |

2s(A) et 2s(B) \ —._Z
Os
A B



v 2p,(A) et 2p,(B)

Plan nodal

—0-0O-¢ _ 7

Plan nodal

Recouvrement
axial : o

*
Gsz

62pz

Recouvrement
latéral : 1t

*
n2px

n2px

*
Topy

Topy



i Diagramme d’orbitales moléculaires de la molécule O,

E

A

*
GZp
*
thp
=
N DN oAt
\Z I I
AN AN
% \Z
Tc2p

gO 1 182 252 2p4 O,

(625)2 (625*)2 (GZp)2 (Tc2p)4 (T[:Zp*)2

i(0,) =% (8—4)=2

— Double liaison

gO 1 182 252 2p4



s Diagramme d’'OM de I'ion superoxyde O,-

A

E
*
—_— Gy
AN AN *
| I Tp
AN AN
N N Typ

©2p +le )

O,

(025)? (525")% (0gp) (map)* (m2p")?

Molécule de dioxygéne

E

A

A

O,-

Electron ajouté = anti-liant

= interaction moins forte

entre les 2 atomes

= Liaison plus longue

Méme effet si
arrachement d’'un e- liant

Effet inverse si
ajout d'un e liant ou

arrachement d’un e- anti-liant

~

(025)? (525")% (0p) (mgp)* (")

lon superoxyde



i Diagramme d’'OM de 'oxygéne singulet O,*

A A

E E
* *
A A * N *
| I Ttop \Z Top
N N N AN
Nz N Tlop Nz N Top

H7 G2p + hy > H7 O2p

_/H/_ 025* _/H’_ 025*
+ GZS + 025

O, O,*

(023)2 (625*)2 (GZp)Z (n2p)4 (T[:Zp*)2 (623)2 (023*)2 (GZp)2 (n2p)4 (n2p*)2

Dioxygéne (état fondamental) « Oxygene singulet »



3 — Hybridations

3.1 — Problématique  Cas du méthane CH,

C :1s2 2s2? 2p2 Approche de C:1s? 25 2p® 2 types de

N\TTJJ TatomosH tiitt liaisons C-H
Recouvrementﬂ ﬂ ﬂ

!
(GS et cSS[I))
avec 1s de H
(e}

—> ce modele
ne refléte pas la
réalité

De plus, d’un point de vue géométrique :

D’aprés VSEPR : En utilisant les OA 2p :®

90°

)

)

Au moment de la formation des liaisons, 4 OA (s, p,, py, p,) de I'atome excité se rearrangent
= THEORIE DES HYBRIDATIONS




3.2 — Figure de répulsion : tetraédrique

Formation d’orbitales atomiques hybrides sp,

Point de vue énergétique

E
_ = = S P
p‘

fv Lt !

= SP3
34____ 1HE




Applications

Méthane : CH, Eau : H,0O

VSEPR : AX,
Tétraédrique
Hybridation sp,



3.2 — Figure de répulsion : triangle plan

Formation d’orbitales atomiques hybrides sp,

Point de vue énergétique

E
_ = = S P
p‘

| ] [Tt
E

0 B SP2 P
sz‘___ IR




Applications

134 pm =
Ethyléne : C,H, 1Mm Méthanal : CH,O m’%

VSEPR : AX;
Triangulaire
Hybridation sp,




Applications

Acétone

Nombre d’oxydation

Acide acétique




3.2 — Figure de repulsion : lineaire

Formation d’orbitales atomiques hybrides sp

Point de vue énergétique

E
p| == > P
‘ Lt

E
‘__ so (P




Applications

Ethyléne : C,H,

d2C

DA

VSEPR : AX,
Linéaire
Hybridation sp

Monoxyde de carbone : CO

Lone pairs
p ”N sp




4 — Résonance — systemes conjugues

4.1 — Cas de I'ion carbonate CO,*

1 représentation ne refléte pas la réalité. L'ensemble des trois si.

6 électrons

/O\@ /O\@ G
\ \ N\ \
\ \  _o N
uipm C=0, cC—oI1r ** C—0O
/O/@ 122 pm O// /O/@
N7 A\ N

Tn+2n

Hybride de résonance

2-




4.2 — Cas du butadiene C,H,

H H H H H H i "
H c=c¢ H C—C H = " A
c=c¢ H c—cC H 1IC—C H ¢ "
H H H H H H i "
H H
H
Recouvrements n
4 électrons H
H H Hybride de résonance
H H " "

AN
H H L—=C
N \
Systeme &t H /C_C\ "

H H " "




4.3 — Cas du benzene CsH,




4.4 — Ecriture de formules mésomeéres

Considerons I'énolate de formule brute C;H;0-

- H\ I H\ H\
H /C—H H\ OC—H H G} -
H H H
~c—c —> ~c— —> ~c—
/ e / \ / \ o
\_ H \Q Y, H O H \Q

Deux formules mésomeres different par la position des doublets © et des doublets libres.

Leurs squelettes sont identiques, il n’y a donc pas de modification des doublets o.

Le « poids » (représentativité) d’'une formule est plus grande si, dans l'ordre :
@ La régle de l'octet est au maximum respectée.
@& La formule fait apparaitre un minimum de charges formelles.

@ Les charges formelles négatives sont portées par les atomes les plus
électronégatif, les positives par les atomes les moins électronégatifs.
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L'ensemble de ce document reléve des législations frangaise et internationale sur le droit d'auteur
et la propriété intellectuelle. Tous les droits de reproduction de ou partie sont réservés pour les
textes mais aussi pour I'ensemble des documents iconographiques, photographiques, vidéos et
sonores.

Ce document est interdit a la vente ou a la location. La diffusion de ce document, sa duplication,
sa mise a disposition du public a sa demande ou non, sous quelque forme ou support que ce soit,
sa mise en réseau, communication publique, partielle ou totale, est formellement interdite sauf
autorisation et strictement réservée a la Faculté de Médecine de Grenoble et a ses auteurs.

L’utilisation de ce document est strictement réservée a I'usage privé et non marchande aux fins de
représentation sur son écran monoposte des étudiants inscrits a la Faculté de Médecine de
Grenoble et non destinées a une utilisation collective, gratuite ou payante.

L’utilisation de ce document a titre d’enseignement est strictement réservée a la Faculté de

Médecine de Grenoble et a ses auteurs.

Ce document a été réalisé par la Cellule TICE Médecine de la Faculté de Médecine de Grenoble.
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