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LA LIAISON CHIMIQUE DANS LE MODELE QUANTIQUE
CHAPITRE 6
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Molécule d'Acétyléne




Comme pour I'atome il existe une équation de
Schrodinger moléculaire dont la réesolution fournit
les fonctions d ‘'ondes décrivant le comportement
des électrons dans la moléecule.

La résolution exacte de cette équation n’est
possible que dans le cas le plus simple, celui de
la molécule de dihydrogene H,

Des méthodes de résolution approchées existent pour les autres
molécules
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Aspect physique de la liaison

La liaison chimique se fait par recouvrement
d ’orbitales atomiques conduisant a la formation
d ’orbitales moléculaires.

Il existe deux types de recouvrements différents
qui correspondront a deux types difféerents de
liaisons.
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Recouvrement axial
conduisant a des liaisons de type o
Recouvrement latéral
conduisant a des liaisons de type 1t
Recouvrement latéral p - p
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Les liaisons O et TTsont deux types de
liaisons différentes

En général les liaisons de type O sont plus

fortes que les liaisons de type TU car elles
correspondent a un meilleur recouvrement.

On peut s'en souvenir en disant que le s de
sigma correspond au s de solide.
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Aspect mathématique : La méthode C.L.O.A

Cette méthode consiste a considérer que la fonction

d'onde moléculaire est une Combinaison Linéaire des
Orbitales Atomiques.

Molécule de dihydrogene H,

H, Orbitale Atomique 1s,=>W¥,
Ho Orbitale Atomique 1s; => ¥,
H,—Hg Orbitale Moléculaire W,

W, =ay,+bW,
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W, =aW,+by,

En réalité seul le carré de la fonction d'onde possede
un sens physique (probabilite de présence).

W, 2=(aW,+bW¥W)=azW2+2ab¥, Y +b2y.?2

Probabilité de trouver I’'électron

b2 P, 2 > Prés de B

2aby, y, === rc.ire AetB (LIAISON)
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Pour des raisons de symetrie les atomes A et B jouent le
méme role et il n'y a donc pas de raison que I'électron
soit plus pres de A que de B ou inversement.

La probabilité de trouver l'électron prés de A est
donc égale a la probabilité de le trouver pres de B.

De plus dans ce cas les orbitales ¥V, etV sont

totalement identiques (orbitales 1s toutes deux) et
il n'y a pas lieu de les distinguer, on a donc:

F=5] mp [b=z3 ]

Cours de T. Briere - Molécules - Char 9



W, .=aW, +bW, b=+ a

On aura donc deux solutions pour ¥, :

We=aW,+a Wy =a (W, + W)
Wp=aWy-a Wy =a (W, W)

Ces deux expressions seront simultanément solutions de
I'équation de Schrodinger.

On obtient donc deux orbitales moléculaires a partir
des deux orbitales atomiques.
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la fonction (W, + ¥, ) est appelée liante car elle

correspond a un renforcement de la probabilite
de présence de l'électron entre les atomes A et
B ce qui correspond a la création de la liaison.

-inversement la fonction (W, - W, ) est appelée

anti-liante car elle correspond a une
diminution de la probabilité de présence de
I'électron entre les atomes A et B ce qui
correspond a la destruction de la liaison.
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Représentation graphique

l-IJA : ! LIJB ::: Y +Y
A B A B
Formation de l'orbitale moleculaire liante
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Aspect Energétique

Energie
Orbitale moléculaire anti-liante
0 Energie des atomes séparés

Orbitale moléculaire liante

Distance
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En définitive, en ce recouvrant les deux orbitales atomiques de méme
énergie donnent naissance a deux orbitales moléculaires d'énergies
différentes, I'une liante stabilisée et I'autre anti-liante déstabilisée.

*On peut montrer et nous I'admettrons que la déstabilisation de
I'orbitale anti-liante est supérieure a la stabilisation de I'orbitale liante.

0-*
. E anti-liante

EH, _\i_ EH,
\ IAE / *
E liante AE”">AE
6]
Atome A Molécule AB Atome B

Par convention les orbitales sont désignées par la lettre 0 ou Ttet on
met une étoile * en exposant pour les orbitales anti-liantes.
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Les orbitales atomiques correspondent a des niveaux
d ’énergie des électrons dans I’atome.

Des transitions électroniques entre niveaux
moléculaires pourront avoir lieu.

Les differences d ’énergie entre niveaux moléculaires
correspondent a |’émission (ou [l'absorbtion) de
photons des domaines U.V et Visible.

Les spectres obtenus sont caractéristiques des
molécules et pourront étre utilisés pour leur
identification : Spectroscopie U.V - VISIBLE
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Les diverses regles de remplissage utilisées pour les
atomes seront aussi valables pour les molécules.

Principe de Pauli:

Une orbitale moléculaire donnée contient au
maximum 2 électrons.

Regle de Hund :

On place un électron dans chaque orbitale

moléculaire de méme énergie avant d ’apparier
deux électrons sur un méme niveau.
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Exemple d ’ordre de remplissage des
niveaux moléculaires par les électrons

11 12

- e
—
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*._Eanti-liante Molécule H,

EH, —I—I """"""""" ;',ﬁfff"'+ E H,

| -~ E liante

Molecule AB

L'énergie de la molécule H, sera plus falble que celle des deux atomes H, et H;

séparés et la molécule existera donc de préférence a des atomes d'Hydrogéne

libres.
On définit I'indice de liaison n, comme étant la moitié de la différence entre le

nombre d'électrons liants n et le nombre d'électrons anti-liant n* :

n=12(n-n%)

DanslecasdeH,: Nl =1/2 (2 - 0 ) = 1 on retrouve la liaison simple du
modeéle de Lewis.
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Généralisation aux molécules diatomique homonucléaires

Nous admettrons que les résultats obtenus pour H, sont

généralisables aux autres molécules diatomiques
homonucléaires He,, Li,, Be,,B,,C,,N,, O,, F, et Ne, par

exemple.

Les orbitales moléculaires seront obtenues par recouvrement
d ’orbitales atomiques.

Seules les orbitales atomiques de la couche de
valence des atomes seront concernées par la

formation des liaisons et donc la formation des
orbitales moléculaires.
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He,

Les orbitales atomiques (O.A ) a considérer sont les
orbitales 1s de He occupées par deux électrons puisque la
configuration de He est 1s2.

Le schéema sera identique a celui obtenu pour H.,.

He, moins stable que He

N’existe donc pas
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Lithium | Li,

La configuration de Li est 1s? 2s', nous devrions donc considérer deux
types d'orbitales atomiques différentes 1s et 2s.

En fait les orbitales atomiques de cceur 1s ne participent pas aux propriétés
chimiques et donc aux liaisons.

Nous ne ferons intervenir que les orbitales atomiques de la couche de
valence pour construire les liaisons comme nous l'avions fait dans le cadre
du modéle de Lewis.

Le schéma est totalement identique a celui obtenu pour H, il suffit de remplacer

1s par 2s. L'indice de*liaison est donc 1.
o

Calcul de l'indice de liaison :

2 —1——{— 2s n=1/2(2-0)=1
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Berylium Be,

La configuration de Be est 1s?, 2s2.

Seules les orbitales atomiques 2s participerons aux liaisons

Nous retrouvons un cas totalement similaire a He..

La molécule Be, ne pourra donc exister.

Calcul de l'indice de liaison :
n=12(2-2)=0

Be, moins stable que Be

N’existe donc pas
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CasdeB,,C,,N,,O,,F,etNe,:

La configuration de B est 1s?, 2s?, 2p’.

A partir de B,, les orbitales atomiques de type p
vont faire leur apparition.

Nous allons devoir faire intervenir deux types
d'orbitales atomiques : 2s et 2p.

Il en sera de méme pour les autres molécules de
cette seérie.
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Interactions entre orbitales S

Les interactions entre orbitales S sont obligatoirement
des recouvrement axiaux conduisant a des orbitales

moléculaire de type O.
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Les interactions entre orbitales p sont soit axiales, soit
équatoriales.

Nous aurons donc les deux types d'orbitales moléeculaires
OetTl

Etant donné la forme géometrique des orbitales p,
leur rapprochement conduira a la formation d'une

liaison O et de deux liaisons TL

LATERAL

~
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La liaison O étant plus "solide" en raison d'un meilleur
recouvrement que la liaison TTson énergie sera plus basse.

Les deux liaisons Tt étant identiques elles posséderont la
méme énergie.

Enfin a chaque orbitale moléculaire liante correspond
une orbitale moléculaire anti-liante.

pX py

pz

PX Ppy pz

)
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Interactions entre orbitales atomiques s etp :

Les orbitales s et p ont des énergies différentes, une réegle générale veut que
seules des orbitales atomiques d'énergies proches puissent interagir entre
elles pour former des orbitales moléculaires.

Il existera donc des interactions ss, des interactions pp et éventuellement des
interactions sp.

Ces interactions mixtes sp n'interviendrons que si I'écart Asp entre les
niveaux s et p est suffisamment petit, en pratique nous admettrons que

de telles interactions sp existent pour B,, C, et N, alors qu'elles
n'existent pas pour O,, F, et Ne,.

DBy B PPER R PP PP DD B
? As
S SS
SS
_M_"

S
Avec interactions sp
B,,C,, N, Sans interactions sp
O,,F,, Ne,
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Dans le cas ou des interactions sp existent, le diagramme
énergétique des orbitales moléculaires est légerement
modifié.

L'ordre énergétique des orbitales moléculaires (O.M) n'est
plus le méme.

Sans intéractions sp (O,, F, ,Ne,)

. X . . - U
g, ;0 ;0,;(mT,m;(m, m); oY
Avec intéractions sp (B,, C, ,N,)

g,;0,;(m,m,;qo, (,m);ac

Le diagramme obtenu n’est plus symétrique
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PX py pz PX py pz PX py pz PX py pz

- = g,

Diagramme de corrélation des Diagramme de corrélation des
orbitales moléculaires orbitales moléculaires

sans interactions sp avec interactions sp
O,, F, et Ne, B, C,etN,
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DIAMAGNETISME et PARAMAGNETISME

Les eélectrons se comportent comme de petits aimants et selon
leur arrangement vont conférer des propriétés magnétiques
différentes a la matiére.

DIAMAGNETISME

Si tous les électrons d’une molécules sont associés
par paires (appariés) les moments magneétiques des
électrons s’annulent deux a deux.

La substance ne possede alors pas de moment magnétique
permanent.

En présence d 'un champs magnétique extérieur ce type
de substance est repousseé par les poéles de | 'aimant.
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PARAMAGNETISME

Les molécules possédant des électrons
célibataires (non appariés) possedent un
moment magnétique non nul.

En présence d 'un champs magnetique extérieur elle seront
attirées par les poéles de | 'aimant.

L ‘unité couramment employée pour exprimer le moment
magneétique est le Magneton de Bohr [y

On peut estimer le moment magnétique (en magnétons de
Bohr ) d 'une molécule paramagnétique par la formule :

n : nombre d ’électrons célibataires
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MOLECULE B,

(o]
“+F
0-1* 1 +
s 4} He « fe
o —H- o —H-
Application a la Molécule B, Application a la molécule B,
(supposée sans interactions sp) (supposée avec interactions sp)

DIAMAGNETIQUE PARAMAGNETIQUE
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Indice de liaison:n=1/2(4-2)=1

Expérimentalement, on constate que la molécule
posséede 2 électrons célibataires et est

paramagnétique.

Il y a donc bien des interactions mixtes de type sp.

Si les interactions mixtes sp n‘étaient pas présentes,
la molécule aurait été diamagnétique ( pas
d'électrons célibataires).
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MOLECULE C,

Application a la Molécule C, Application a la molécule C,
supposée sans interactions sp supposée avec interactions sp
PARAGNETIQUE DIAMAGNETIQUE
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Indice de liaison:n=1/2(6-2)=2

Expérimentalement, on constate que la molécule ne
posséde pas d’électrons célibataires et est
diamagnétique.

Si les interactions mixtes sp n‘étaient pas présentes,
la molécule aurait été paramagnetique ( 2 électrons
célibataires).
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o,"

MOLECULE N,

TU o o T

T T

0-2
O Grace a ses 8 électrons
S 'H' 'H' S liants la molécule N, est
(0] ~
! ‘ { extremement stable.

(supposée sans interactions sp) Le dlaZOte eSt un gaz
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MOLECULE O,
Sans interactions sp

™ n=1/2(8-4)=2

_I_.

-+
-Hn

Cela est bien vérifie experimentalement
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MOLECULE F,
Sans interactions sp

:
i+
" .

pas d 'électrons célibataires
DIAMAGNETIQUE

o g

Cela est bien vérifie experimentalement
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MOLECULE Ne,
Sans interactions sp

# 4
y

La Molécule Ne, ne peut exister
car elle est moins stable que les 2

atomes sépareés.

Ne comme tous les gaz rares est bien monoatomique
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lonisation des molécules :

Comme pour les atomes isolés il est possible
d'ioniser les molécules, c'est a dire de leur
enlever ou ajouter des électrons.

Cette ionisation va entrainer des modifications
pour I'énergie de la liaison et sa longueur.

C ’est la nature liante ou non liante de | ’électron

enlevé ou ajouté qui va décider de | ’effet de
| ’lonisation.
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Ajout d'un électron :

si on ajoute un électron liant :
L'anion obtenu est plus stable que la molécule neutre initiale.

L’indice de liaison augmente d'une demi liaison
L’énergie de la liaison est augmentee.

La longueur de la liaison est diminuee.

si on ajoute un électron anti- liant :
L'anion obtenu est moins stable que la molécule neutre initiale.

L’indice de liaison diminue d'une demi liaison
L’énergie de la liaison est diminuée.

La longueur de la liaison est augmentée.

Cours de T. Briere - Molécules - Char 42



Enlévement d'un électron :

si on enleve un électron liant :
Le cation obtenu est moins stable que la molécule neutre initiale.

L’indice de liaison diminue d'une demi liaison
L "énergie de la liaison est diminuée.

La longueur de la liaison est augmentée

si on enleve un électron anti- liant :
Le cation obtenu est plus stable que la molécule neutre initiale.

L’indice de liaison augmente d'une demi liaison
L’énergie de la liaison est augmentee.

La longueur de la liaison est diminueée.
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Extension aux molécules hétéro-nucléaire A-B

Nous allons supposer que les résultats obtenus pour les
molécules homonucléaires A, peuvent au moins qualitativement

étre géeneralisés aux molécules hetéronucléaires AB.

Une complication supplémentaire va apparaitre car les orbitales
atomiques utilisées ne sont plus identiques et présentent des
énergies differentes.

Une regle géneérale veut que les atomes les plus
électronégatifs qui retiennent fortement leurs

électrons possedent des orbitales atomiques
d'énergie plus basse pour un niveau donné que
les atomes moins électronégatifs.
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Les interactions entre orbitales atomiques n'étant importante que
si leurs énergies sont proches, il y aura ici apparition de véritables
niveaux non liants correspondants aux doublets libres des
schemas de Lewis.

En toute rigueur la construction des schémas de corrélation
des orbitales moléeculaires nécessite donc la connaissance
préalable des niveaux d'énergies des orbitales atomiques
pour prévoir lesquels pourront interagir entre eux et lesquels
ne seront pas concernées par la formation des liaisons.

On peut toutefois se donner une idée correcte de la molécule
quand les deux atomes concernés ont des électronegativités
relativement proches.
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Exemple de CO :

Nous supposerons que les électronégativités de C et O
sont suffisamment proches pour leurs niveaux respectifs
s et p puissent interagir entre eux.

Nous supposerons de plus que des interactions sp sont
possibles.

On peut alors construire le schema de corrélation des
orbitales moléculaires suivant :
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o," Indice de liaison :
T - nl=1/2(8-2)=3

4+

H 0,

1! % % 1! La molécule est isoélectronique de N,
A . (avec 10 électrons).
K 0,

%n

Atome de Carbone
(moins électronégatif)

Energie plus élevée Atome d'Oxygene

(plus électronégatif)
Energie plus basse

Molécule CO
(avec interaction sp)
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Exemple de HF:

Ici les électronégativités sont tres différentes et seuls les
niveaux 2 p de I'atome de Fluor pourront interagir avec le
niveau 1s de I'atome d'Hydrogeéene.

Un seul des trois niveaux p du Fluor intervient, l'interaction
avec le niveau 1 s de H sera axiale et conduira a la formation
de deux orbitales moléculaires de type o.

Le schéma de corrélation des orbitales moléculaires est alors le suivant :
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Atome d'Hydrogéne Atome de Fluor
1s %

ﬂ‘fﬂ‘% = o2

H %

Les niveaux 2s, p, et p, du fluor sont non-liants et leur

énergie n'est pas affectée par la formation de la
molécule.
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Molécules poly-atomique (plus de deux atomes)

Le cas des molécules a plus de deux atomes est bien entendu
plus complexe que celui des molecules diatomiques.

La principale difficulté supplémentaire consiste a faire intervenir la
geomeétrie moléculaire.

L'utilisation des orbitales atomiques normales ne permet pas
d'expliquer les forme formes géomeétriques différentes de
molécules faisant intervenir des orbitales atomiques identiques.

Pour tourner cette difficulté on fait appel a la notion
d'’hybridation des orbitales atomiques.
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On peut montrer mathématiquement (et nous
I'admettrons) que toute combinaison linéaire de deux ou
plusieurs fonctions d'ondes solutions de I'équation de
Schrodinger est elle méme solution de cette équation de
Schrodinger.

C'est cette propriété mathématique qui est a la base de la
technique d'hybridation des orbitales atomiques.

Nous n'allons pas entrer dans le détail de cette
technique mathématique mais nous allons illustrer
simplement son intérét.
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On commence par identifier les orbitales atomiques intervenant dans les
liaisons envisagées.

A chaque orbitale atomique est associée une fonction mathématique et une forme
géomeétrique propre.

On détermine la forme géométrique réelle de la molécule soit
expérimentalement soit par application de la méthode V.S.E.P.R.

On connait donc la géométrie des liaisons de la molécule (I'angle
qu'elles font entre elles).

On détermine ensuite mathématiquement la combinaison linéaire des orbitales
atomiques initiales qui conduiront a de nouvelles orbitales appelées orbitales

hybrides dont la forme géométrique correspondra a la forme réelle de la molécule
étudiée.

Ce tour de "passe-passe” mathématique permet ensuite d'expliquer la formation
des orbitales moléculaires par recouvrement de ces orbitales atomiques hybrides.
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Le Méthane

CH,

Cette molécule est tétraédrique, son schéma de Lewis est le suivant :

T

c*LIT_IT

avn 1] [

—

] Type AX,
Tétraedre

Les orbitales atomiques intervenant dans sa formation sont les
orbitales 2s et 2p de I'atome de Carbone qui vont se recouvrir

avec les orbitales 1 s de I'Hydrogene.

Les orbitales s etant sphériques et les orbitales p pointant
selon les trois axes cartesiens on ne peut simplement
expliquer lI'obtention d'une molécule tétraédrique.
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On devrait donc avoir

3 liaisons a angle droit

1 liaison non directionnelle

Position libre Ce modéle simple ne rend

donc pas compte de la
geometrie tétraedrique reelle

Prevision de la geometrie
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On va donc faire appel a des orbitales atomiques hybrides
de [latome de carbone possédant une geometrie
tétraédrique, il en faudra quatre identiques.

Ces orbitales atomiques hybrides sont des combinaisons
linéaires des 4 orbitales atomiques normales du carbone.

W,=alW, +bW¥W, +cW¥, +dW¥

2px 2py 2pz

Ces quatre orbitales hybrides sont nommeées orbitales
hybride sp?, elles sont identiques entre elles et sont dirigees
selon les directions d'un tétraedre centré sur l'atome de
Carbone.

On peut calculer les divers coefficients a, b, ¢ et d pour
obtenir une telle géométrie.
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—————
4 Orbitales atomiques 4 orbitales atomiques
"normales” hybrides sp?
1s+3p=4sp’

Combinaison
' 0 linéaire s |l
|
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Une fois les orbitales atomiques hybrides obtenues on construira les
orbitales moléculaires par recouvrement avec les 4 orbitales atomiques 1s
des 4 atomes d'Hydrogéne.

Le recouvrement ne peut étre ici qu'axial et on obtiendra donc 4 liaisons de
typeo.

Ces quatre liaisons pointeront évidemment dans les directions d'un tétraedre
centré sur I'atome de carbone.

il Sp

Molécule

CH,
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L'éthyléne C,H,

Cette molécule est plane avec des HCH et HCC de 120°.

ANE
H
e [t [ttt \ /
c—C
e [t [fTH]8 / N\
H H
N

La méthode V.S.E.P.R permet de prévoir la valeur des angles de 120° par
la geomeétrie de type AX, autour des deux atomes de carbone, mais elle

n'explique pas pourquoi la molécule est plane.
En effet rien n'oblige a priori les deux triangles a étre coplanaires.

Cours de T. Briere - Molécules - Char 58



Pour decrire cette molécule I'nybridation, de type sp® ne convient
pas, nous allons faire appel a une hybridation de type sp2.

L'exposant 2 indique ici que seules deux orbitales p seront
combinées avec l'orbitale s pour obtenir ce type d'orbitales
hybrides.

Il restera donc une orbitale p sur chaque atome de carbone.

1s+3p=3sp?+1p

Ces orbitales hybrides sp? pointeront dans les directions d 'un
triangle equilatéral centre sur | 'atome de Carbone.
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Combinaison
' 0 linéaire
———

4 Orbitales atomiques 3 orbitales atomiques
"normales” hybrides sp?

Il reste une Orbitale Atomique p non utilisée

1s+3p=3sp?+p
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Une fois les orbitales hybrides sp? obtenues on obtient la moléecule
par recouvrement des O.A qui vont donner des O.M.

A cause de l'orbitale p inutilisée il va y avoir creation d'une
liaison Tten plus des liaisons O.

Axial LATERAL Axial

H
c 1 o,H
\c=c/

PN

g H

Axial Axial Molécule d'éthyléne
C,H,
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C'est la présence de cette liaison T qui explique la planéité
de la molécule.

En effet, pour que le recouvrement latéral puisse avoir lieu, il
faut impérativement que les deux orbitales p soient paralleles
entre elles.

Orbitales sp? dans un méme plan

Orbitale p paralléles

Liaison 1tpossible

Orbitales sp? dans deux plans différents.
\ Orbitale p non-paralléles
" — Liaison mtimpossible
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jc;c{“

Les six orbitales sp? etant dans le méme

plan, toutes les liaison sont coplanaires et
la molecule est obligatoirement plane.

La libre rotation autour de I'axe de la liaison O n'est

pas possible sans rupture de cette liaison TT et donc
destruction de la molécule.
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Cette absence de libre rotation autour de la double

liaison est a l'origine de l'existence de lI'isomérie E,Z
des alcenes

H,C H H,C CH,
\ _ 7/ \ 7/
C C— C
/ \ / \
H CH, H H
E But-2-éne Z But-2-ene

Le passage d’un isomere a l'autre n’est possible que par

rupture de la liaison T[ sous Il'action de la chaleur
(isomérisation thermique) ou par des radiations lumineuses
(isomérisation photochimique)
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L'acétyléne (éthyne) : C,H,

Cette molécule est linéaire.

T

e [N LT w—c=c—u
2

:
Pour décrire cette molécule nous allons utiliser des orbitales

atomiques hybrides obtenues par combinaison linéaire de
I'orbitales atomique 2s et d'une seule des orbitales atomiques

2p.
Ces orbitales hybrides sont notées sp et pointent a 180 °
I'une de l'autre.
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1s+3p=2sp+2p

Comme précédemment la molécule
sera obtenu par recouvrement des
orbitales atomiques hybrides entre
elles et avec les orbitales 1 s de
I'Hydrogeéne.

Ici deux recouvrement latéraux
conduiront a la formation de deux
liaisons Tt

A

Les deux orbitales atomiques
hybride sp

Tt

(D2 = G H3) H——c_2c- H

L}

Molécule d'Acétylene
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Autre types d'hybridations :

Pour obtenir les autres types de géométrie moléculaire AX; et AX; nous

ferons appel a des orbitales hybrides faisant intervenir des orbitales
atomiques de type d. sp°d pour AX; et sp*d? ou d?sp® pour AX..

Type moléculaire Hybridation
AX, ; AXE Sp

AX, ; AXE ; AXE, Sp?

AX, ; AXE ; AXE, ; AXE, sp?

AX; ; AX,E ; AX,E, ; AXE, ; AXE, sp3d

AX; ; AX.E ; AXE, ; AXE, ; AX,E,; AXE, sp3d? ou d?sp?
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Molécules conjuguées - Retour sur la notion de mésomeérie

On appelle molécule conjuguee une molécule dans laquelle il y a
une succession de simples et de doubles liaisons alternées

L'exemple le plus simple de telles molécules est le Butadienne
dont la structure de Lewis "classique” est la suivante

CH,=CH-CH = CH,

Dans cette molécule, les 4 atomes de carbone présentent un
environnement de type AX,, et la méthode V.S.E.P.R prévoit donc

une geomeétrie basée sur le triangle équilatéral.
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Il existe deux isomeres de cette molécule.
Ces deux isomeres sont appelés s-cis et s-trans.

L'isomere s-trans est le plus stable des deux mais l'écart
de stabilité est assez faible.

Ces deux isomeres different | 'un de | 'autre par une rotation
autour de la liaison simple C, - C,

Les deux isomeres sont totalement plans.

Remarque : il ne s 'agit pas en realité d ‘isomeres vrai mais
plutdét de conformeres.
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Dans la suite nous ne considérerons que | ‘isomere s-trans
le plus stable

Les données expérimentales concernant cette molécule
montrent que les liaisons qui la composent ne sont en
realité ni simples, ni doubles mais intermédiaires entre
les deux.

D’autre part cette molécule est entierement plane

Cette planéité n’était a priori pas previsible puisqu’il devrait y avoir
libre rotation autour de la simple liaison o entre C, et C,

Si cette rotation était totalement libre on devrait du reste observer une infinité
de conformeéres et non seulement deux.

Nous nous trouvons devant une situation déja rencontrée : celle de
formes mésomeéres avec une molécules réelle hybride de résonance
intermédiaire entre plusieurs formes limites.
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On peut en utilisant le symbolisme habituel utilisé lors de I'étude du
modele de Lewis essayer de représenter la molécule réelle de la maniere
suivante :

H\ %H H\® /H

C=C m/H Cjm C H
H/ 2>C=C H/ 2\\ ?/
C A C=
/3 4 " H
]
H H H
\@C/m /H H\Q /
nd AV oL C=—C ON.
/C—C\ H 2\\C C/
| " /3 4\H

Molécule réelle
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Nous allons maintenant utiliser le modeéele quantique
pour expliquer cette existence de formes mésomeres.

L'hybridation des atomes de carbone permettant de
décrire au mieux cette molécule est I'hybridation sp? qui
conduit a la géomeétrie de type AX,.

Les recouvrements axiaux conduiront a des liaisons de
type O et les recouvrement latéraux a des liaisons TU
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4

H\ /H
1 - 2 H
SV N7
/0 \
H

H

Orbitales sp?de C et s de H

Construction du

« squelette 0 » de la
molécule
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Orbitales p - liaisons 11
Recouvrement latéral

C,-C, et C,-C,
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Orbitales p - liaisons 11
Recouvrement latéral

Cz'C3
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Pour cette moléecule
totalement plane, on peut
concevoir les recouvrement
des orbitales atomiques p
pour obtenir les orbitales

moléculaires TI de deux
manieres différentes.

C'est cela qui conduit a
| ‘'existence des formes
mesomeres
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En réalité I'ensemble des orbitales p se recouvrent
simultanément, il y a délocalisation des électrons p, et
I'orbitale moléculaire 11 englobe les 4 atomes de carbone.

On parle souvent de facon imagée d'un nuage TT englobant les 4 atomes.

c,—C — H
/ O \ o /C1 Cz\ /
H /C C H C.—C
" O @ H H !
’ H
N/
Cs— 4
H Y, \
H H
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Ce type de phénomeéne de conjugaison est trés courant et présente
diverses conséquences :

La délocalisation des électrons p (ou 1) sur un ensemble d'atomes implique
une planéité locale de la molécule dans la zone correspondante en raison ¢
I'hybridation de type sp?.

La libre rotation autour des liaisons des liaisons « simples » est plus
ou moins fortement génée voire complétement empéchée selon
| ‘importance de | ’effet mésomere

La molécule est sensiblement stabilisée par ce phénomene
de conjugaison. On parle d'énergie de résonance.
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Les regles permettant d’identifier les formes mésomeres

de haut poids statistique ont été etudiée au premier
chapitre (modele de Lewis)

Dans le cas du butadienne, les deux formes chargées sont
peu representative.

Cette molécule est peu conjuguée et | 'effet mésomere se fait
sentir faiblement.

La délocalisation est peu importante et | ‘énergie de resonance
sera faible.
La rotation autour de la liaison C,-C, est genée mais reste

possible.

Cela explique | ‘existence de 2 conformeres plans qui prennent
presque le statut d 'isomeres.
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Principaux cas de mesomeérie

‘Alternance simple liaison - double liaison
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Participation d 'une case quantique vide
AN @ 26

A B — C — B— C
-

‘ Cas des radicaux - électron célibataire

CWNY NG

A B —

/) Simple fleche = déplacement d 'un seul électron ‘

@ double fleche = déplacement d 'un doublet d "électrons ‘
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Exemples concrets

O
A Q;\]C ©) /°
\H

CH,== CH —¢C > CH,—CH=C

H
N = ® ©

CH,=cH = Cl | %] CH, —CH=cIl

Ry

CH, =——CH <«—>CH,— CH
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H— — H «—> H— N
H/ H H/ H
Principales formes Un cas typique le
mésomeres
(formes de Kékulé) BENZENE

CeH,
o Les atomes de carbone
i/ . sont hybridés sp?
Representation symbolique La molécule est plane et tous
les angles sont de 120°
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Il existe un nuage Tt délocalisé
sur | ’ensemble de la molécule
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En raison de cette forte mésomeérie (ou conjugaison) le
benzene est extrémement stable

L'énergie de résonance du benzene est tres éleve (150 KJ. mol)

Le motif Benzene a regu le nom de noyau aromatique et ses
propriétés font l'objet d'un important chapitre de la chimie
organique.
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CONCLUSION

Dans ce chapitre, nous avons décrit de facon simpliste le
modele quantique de la liaison chimique.

Nous avons volontairement simplifié au maximum I’'approche
de ce domaine ardu a la frontiere de la physique et de la
chimie.

Nous avons jeté des bases qualitatives que vous pourrez
approfondir plus tard en vous attaquant a | ’aspect physique
et mathématique des choses.

Les notions abordées qualitativement dans ce chapitre sont
trés importantes et vous serez amenés a les utiliser souvent
dans tous les domaines de la chimie.
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