5.1

5.2

5.3

5.4

Chap.5. La liaison chimique

La liaison ionique
La liaison covalente
L’ électronégativité

Les liaisons non covalentes

Pr Benoit Yaranga KOUMARE



Chap.5. La liaison chimique

5.1 La liaison ionique
Principe: Elle associe les métaux aux non

" A + B —p» AR

electropositif  électronégatif

Transfert d'électron(s) d’'un atome a I'autre, avec formation d'un cation

et d'un anion.
La liaison est ainsi assurée par une force electrostatique

Ce type de liaison se forme entre deux atomes ayant des affinités
électroniques tres différentes, I'un électropositif et I'autre

électronégatif
Elle est caractéristique des sels et des oxydes
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Chap.5. La liaison chimique

5.1 La liaison ionique
Exemple type: le chlorure de sodium, NaCl

a) Structure electronique

Na [Ne]3s' —> Na* [Ne]
Cl [Nel3s23p5™ CI  [Ne]3s23p° = [Ar]

Les deux ions formeés sont isoélectroniques

Leur configuration électronique, particulierement
stable est celle d'un gaz rare: nsZnp®
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Chap.5. La liaison chimique
+1 +2 +3 +3 321

1 ns2npnd'® |§
| ns?np® [0 L

|

—I . ‘1-1 +2 +3 +4

Autres configurations électroniques stables
ns‘np°nd " pseudo gaz rare
ns ‘np°nd”’ ;2 sous -couche d
ns’np°nd" (n+1)s2 paire inerte (Sn

Fe™, Mn * plus stables que Fe**, Mn™*

2+]
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Chap.5. La liaison chimique

b) Aspect energetique
Energie d’'lonisafion: énergie nécessaire pour arracher un électror

RéactiorA(g) = A'(g) +€(g) AH' =1 >0, toujours

| = énergie ou potentiel d'ionisation
en kJ-mol” ou eV

) =14
1eV correspond 21,610 ~ J I, varie entre = 500 et 2000 kJ-mol”

1eV-mol” correspond a ;> 1y, etc. : Ly > 1
1,6-10 76,022 10" = 96,4 -kJ-mol "’

Mesure  phase gazeuse
O
O O O O

09n._0 Ecin A. Einstein
V7o e 1905
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http://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89nergie
http://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89lectron

Chap.5. La liaison chimique

Note

AH est une grandeur thermodynamique (voir
chapitre suivant) qui représente I’énergie sous
la forme de chaleur

Convention de signe : par rapport au systeme

La réaction dégage de I'énergie: le systéeme perd de
| énergie, AH est négatif (réaction exoénergétique)

La réaction consomme de I’énergie: le systeme gagne de
I'’énergie, AH est positif (réaction endoénergétique)
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Chap.5. La liaison chimique

Affinite electronique - gnergie nécessaire pour ajouter un électron

Alg) +e(g) == Alg) AH"= AE, <0 ou >0
200 ey EIJEI
e.ao\\o(\ 100 | Affinités electrcnlquesr 1400
& , en kJ.mol ,
0- .,.-*'\!ﬁ \ 0
-100 - -1ﬂl}

-200 - .\ f 1.200

-300 - \J

'4{:"] 1 | 1 1 | 1 1 | 1 -4':"}
He Li Be B C N O F Ne Na

-300

Les AE sont plus petites que les | 0 AE, = - 141 kJ-mol”

AE, > AE,;etpournz2, AE, >0 AE; =+ 703 kJ mol”

S AE; =- 199 kJ-mol
AE; = + 328 kJ-mol”
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Chap.5. La liaison chimique

Calculs pour NaCl
a) Formation des ions

Na(g) + Cl(g) = Na*(g) + CI(g), AH',?
AH’, = [(Na) + AE(Cl) = +496 - 348 = +148 kJ-mol "' > 0
Le processus est endoénergétique (donc non favorable)

b) Energie d’interaction (exoénergétique)

Na* Cr

Loi de Coulomb

2-1 'ZE
d .

' £=2,3110" J-pm
Z en unites de charges d'e
et d en pm

Eé.l'=E'

276 pm

E; =231 ~1u"fé{-1) /276 = -8.3710™ J
E,=-8.3710 -6,022:10% =-504 kJ:mol”
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Chap.5. La liaison chimique
¢) Bilan pour la formation de Na*Cl- en phase gazeuse
Na(g) + Cl(g) — Na'Cl(g)
AH'.= -504 + 148 = -356 kJ mol”
d) Formation a partir des élements dans leur état standard
Na(s) + %:Cl(g) ¥ (Na CI), AH" 2

rist r

Na(s) + %2 Cly(g) - Na(g) + Cl{g)
AH' zp(Na) + AH' (1)

Na(g) + Cl{g) - Na'(g) + Cl{g)
I(Na) + AE(CI)

Na'(g) + Cl{g) = Na'Cl{g)

Es (Coulomb)
n Na'Cl{g) = (Na'Cl)ys /_*

AH' ;s; w €nergie de réticulation »
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Chap.5. La liaison chimique

lEFkLmnH

400 +

200+

-+

200 -

400 +

Dans certains cas, cette contribution
I'emporte largement

Na*(g) + Cl (g)
Nalg) + Clig) 1 148

Nafs)+ 12C1 ,(g)| ™| 0y AH? = 411 kJ-mol

Na™Cl{g) T (a0- 269+ B 4214
o 269

(Na"CI')crist y A
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10



Chap.5. La liaison chimique

Remarque

Rayons ioniques r;.
cation < rayon atomique r,
anion > rayon atomique ry

(I = dyaison
Na r;=190pm r= 95pm

Cl rp= 9pm r=181pm
d(Na'Cl)=95+181= 276 pm
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Chap.5. La liaison chimique

5.2 Laliaison

coyalente _
C est la mise en commun

d’ une ou de +s paires
d’ électrons par 2 atomes
-4+ 3=4Bmd-]

(" - doublet liant ou iatson covalente)

A4B=4 B -5

(, - liaison de coordination ; cas particulier d"uae lisison covaleate

Pr Benoit Yaranga KOUMARE
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Chap.5. La liaison chimique

Interpretation quantique

Les electrons du doublet liant appartiennent simultanement aux deux atomes.
. G’Ibiﬁ'&;ﬂ.‘lﬂ-létulﬂﬁﬁi (7 :

"‘xL.I I-.:."I J *Axe intermoléculaire

On a voe symetrie de révolution avtour de 1'axe.

La liaison ¢ peut tourner autour de son axe.
Exemple : molecule de dichloro 1.2-ethane (pas d'isomere)

H H Exemple : molécule de dichloro 1.2-éthene
H Lissonr H
Cl ——C—H—C— —(1 \\ /
-/ T7 N C5=C |somére cis

Lizisones H / / '\
i . - C Liaisoneg

¢  (Orbitales moleculaires T :

ol H Cl
@ AN /
T ¥ /C':C\\ lsomére trans
§\§ cl H

Iln'y a pas de symeirie de révolution
- aucune rotation possible autour de 1'axe intermoleculaire.

Pr Benoit Yaranga KOUMARE
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Chap.5. La liaison chimique

Modéle de G.N. Lewis (USA, 1916)
Concept: paires d'électrons

+ les e se groupent par paires

* 1liaison =1 paire «liante »
1 e de chaque atome

* autrese': « paires libres»

¢ C,N,O,F, gazrares
s'entourent de 4 paires (regle de l'octet)

Représentation: 1 paired'e = =—ou»

Regle de l'octet :
extension a |A et lIA, VIIB (anionshalogenures)

Modele simple, mais limite
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Chap.5. La liaison chimique

BF, B 2sZ2p'
F 2s22p°

CH; H1s'
C 2s522p?

3 ¢ de valence B sF.
7 ¢ de valence ' "

e H

B _R_ _ _
:|=|" ":E: n_:"'B‘*_E| B:6e F:8¢

1 e de valence . E .
4 & de valence "

'H' II-I C:8e¢ H:2¢
HiC:H H—i:r‘—H T

¥ H tétraédrique

La regle de I'octet est satisfaite pour les
deux éléments

Pr Benoit Yaranga KOUMARE

15



Chap.5. La liaison chimique

Co, C 2s22p? 4 & de valence ¢ +O-
0 2s?2p* 6 e- de valence 5 e
QuCu0 §=C=§ C:8e 0:8e

La molécule est linéaire
La régle de I'octet est satisfaite

SnCl,  Snb5s?5p? 4 e devalence :S'n ‘EI'
Cl 3s23p° 7 e de valence . ee

. 5N, !Sn\ Sn:6e Cl:8e

iCl CltoIcl ICl

g

Pr Benoit Yaranga KOUMARE 16



Chap.5. La liaison chimique

SnCl,
Sn a un défaut d’'e-, ¢c’est un

acide de Lewis (accepteur d'e)

Les atomes avec un exceés d'e-
ou des paires « libres » sont des
bases de Lewis (donneurs d'e’)

P3s23p* 5e devalence o

P P:8e tétraedre

AN
P: IP-|~P!
M/ Cette forme allotrope du
P phosphore, dit phosphore
blanc, est trés réactive
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Chap.5. La liaison chimique

Difficultes
CO C2s2p? 4e devalence :E: E'
0 2s22p* 6e devalence
:E::ﬁ iE—ﬁ C:d4e O:6e
Mais exp.: d(C...0) < d(C=0) ‘.(
c j""_h'};;:. :C: 0 :c:io:  c=0°

50, Exp.:2liaisons 5-0 identiques et
intermediaires entre simples et doubles liaisons

S 3
,-” \_ “» _/ W
o/ o) o Vol

Formules de résonance
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Chap.5. La liaison chimique

Le cas de I'oxygéne O,

| E 0 1s2 252 2p!

A A A —_
2p Y | e de 0=

valence
2 Ay
A o- .. .
e célibataire
1s % & internes

_a théorie de Lewis predit que tous les électrons sont appariés

1O

Mais experimentalement, ['oxygene est une
substance paramagnétique !!
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Chap.5. La liaison chimique
Mesure de la polarité d'une molécule (et d’'une liaison)
Moment dipolaire électrique |
5+ 5 debye

o—»s W=0renCm 1D=333 10%Cm
r

Exemple : CO
feco=1128pmetp=0112D

0,112-3,33:10°°C-m

- H _
s=E=
r 112,8.10™" m
= 0,331-10°C -0.02
-20
LT ULV Q\
16-10 +0.02
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Chap.5. La liaison chimique

61 u (D) onique g -
5- HCl(g) o
44 covalent ]
- exp. :
2 i
1- -------------- u:' I i
o] w~ |  %caractére ionique

0 20 40 60 80 100

+0.18
Chargeo:1,08/6,1=0,18 ¢

0,18 e est transférée de H sur ClI ‘
-0.18

Pr Benoit Yaranga KOUMARE
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Chap.5. La liaison chimique

Pour pouvoir prédire le caractere ionigue d'une liaison, on
attribue une grandeur, I'électronégativite, a chaque élément

Electronégativité X de Pauling (1932)

Linus Pauling (USA, Nobel en 1954 et 1962)

y = facilite d'attraction des electrons des autres

elements

Echelle
baseée sur les considérations énergetiques suivantes

H-H CI—Cl H-CI

_ AHy.y*AHc.c)
AHyn AHeor AHue® =5
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2C
2H

Chap.5. La liaison chimique

(g) - Cl(q) AH’,=-242.6 k.

q) > Hy(q) AH’ =-436.0 k.

moyenne  AH’,=-330.3 k.

H(g) + Cl(g) > HCI(g)
AH’ = -431.6 kJ-mol”

Excés de stabilite» de HCI:

Attribue au transfert partiel de charge, donc a la polarite

A(AH") = - 92.3 kJ- mol”

de la liaison.
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Chap.5. La liaison chimique

Pour une liaison A-B: relation phénoménologique proposee
par L. Pauling

% xxgl = 0,102 {[AAHY )[}1/2

Xy~ 2,1 (origine)

o caractere ionique

%100 {te ¢ ]

Pr Benoit Yaranga KOUMARE
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Chap.5. La liaison chimique
Pour HCI
ety | = 0,102:(92.3)12=0,98 & +0.18

A= 2,1, donc y. =3,08 AHA/ ‘
% =100-[1 - e-0:25(0.951(0.95]] = 20 % -0.18

Les valeurs de  varient entre 0,7 (Fr) et 4 (F)
Si|xaxg | > 1,7, % >50 %

La liaison la plus polaire est Fr-F :
e xe | = 3,3 93,5 % ionique

Pour NaCl, en utilisant les nouvelles valeurs de y

x‘NE = 0’93 xm - 3,16
X ng | = 2,23 71% ionique

Pr Benoit Yaranga KOUMARE 25



Chap.5. La liaison chimique

Variation de I'électronégativité dans le systeme périodique

grand y
i électronégatif -

i

Pourcentage de caractére
ioniques de quelques
liaisons simples:

Composés organiques

2,2 C-H 3% ionique
2,55 N-H 16 %
3,04 O-H 32%
3,44 C-0 18%
2,58 C-N 6%
C-S =0%

petit ¥
électropositif

nwo=Z0=I
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Chap.5. La liaison chimique
54 Les lialsons non covalentes

_a chimie classique travaille essentiellement avec les
laisons covalentes et ionique. Depuis 30 ans cependant,
_es chimistes essaient de maitriser des liaisons plus
Subtiles, dans le cadre de la chimie supramoléculaire, qui
assemble des supermolécules a partir de molécules

Liaisons ion-dipdle

- + . u x .
L 2 Liaisons de coordination

E H
" \F i [Fe(H,0);]”
e 2¥16
H-.?,f" \“D’H
4
H’D"H
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Chap.5. La liaison chimique
Liaisons dipOle-dipdle
La liaison hydrogene

Nﬁ*ﬁ«‘r

R H
LNTTLN*IY
couche p
Liaison peptidique

Pr Benoit Yaranga KOUMARE
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Chap.5. La liaison chimique

Recepteur pour
I'urée

Pr Benoit Yaranga KOUMARE
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Chap.5. La liaison chimique

Autres interactions dipole-dipole

5§
N N~
— u=0 Une molécule non
H polaire peut étre
+ polarisée par interaction
\5 0 - duct Avec une molécule
- Induction :
-~ polaire
/C_O d'un dipéle
5 &

Pr Benoit Yaranga KOUMARE
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Chap.5. La liaison chimique

Forces de dispersion (ou de London)

Elles sont proportionnelles au nombre d’électrons

Forces de van der Waals

Ce sont les forces d'attraction entre molécules qui regroupent
les forces de London et les forces dipolaires (dipdle-dipéle)
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Chap.5. La liaison chimique

Resume
Interactions possibles et leur énergie

Interaction ExemEIe E [ kJ-mol’

ion - ion Na'Cl 400-500
ion - dipole  [Fe(H,0)]" 200-400
Liaison H H,0, peptide 40-60
Dipdle-dipole CI,CO 20-40
London CHa, Ar 5-20
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