COURS: Matériaux: de la chimie aux propriétés

Les liaisons chimiques
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Les différentes liaisons

* Mis en présence les uns avec les autres, les atomes peuvent se lier par les électrons de
différents manieres.

* On distingue 4 types de liaisons:

1. lonique

2. Covalente

3. Métallique

4. Intermoléculaire (Van der Waals, Hydrogene)

* Les électrons de valence jouent un réle fondamental dans les liaisons chimiques!

Référence: Hilll, chap. 6.1 — 6.4; 6.6 — 6.8; chap. 7.1 — 7.8; chap. 8.5-8.6, 8.11



Electronégativité

* Pouvoir électro-attracteur d’'un atome lorsqu’il est engagé dans une liaison avec
d’autres atomes

* Echelle arbitraire proposée par Linus Pauling allant de 0 a 4

ATTENTION!

Electronégativité # affinité électronique!!!

Affinité électronique: Energie associée a la fixation d’un électron par un atome en phase
gazeuse (stabilité relative de I'anion par rapport a I'atome neutre)

* Maisily ales mémes tendances entre les deux!
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Electronégativité augmente
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Type de liaisons

'électronégativité est fonction de I'énergie d’ionisation et de I'affinité électronique.

» Ll'atome ayant la plus grande électronégativité a tendance a tirer les électrons
liants vers lui

> La densité électronique est donc déplacée du milieu de la liaison vers I'atome le
plus électronégatif

Electronegativity difference, AxP Bond
Ax < 0.4 covalent
0.4<Ax <17 polar covalent
Ax > 1.7 ionic
0 1 l2 3
AX

& & " .
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Figure 12.4.3: Range of Bonds Polarity based on difference of Electronegativites
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Dans la molécule HCI, quel atome est le
plus électronégatif?

H
Cl

Les deux sont
équivalents
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Liaison ionique

Liaison entre deux ions de signe opposé.
Passage d’électrons de I'atome chargé positivement
vers I'atome chargé négativement.

Grande différence d’électronégativité (Ay>1.7)
Liaison décrite par lois simples de I'électrostatique

Atome Cl lon CI
[Ne] 352 3p° [Ne] 3s% 3p® = [Ar]

18e~
4 4

Atome Na Na* ion
[Ne] 3st [Ne]

Cours 2.2. - Liaisons chimiques



Rayon ionique

Cation

Anion

tailles des atomes et de leurs

cations

Group 1A
Li* u Li
0.68 134
Na* Na
0.97 154
K* K
133 1.96

Rb* H Rb
147 211

anions
Group 2A Group 3A Group 6A Group 7A
Be** Be B* B o} ’02' F I F
0.31 09 023 082 0.73 140 071 1.33

Mgi*t Mg AP* Al

9 9

0.66 130 051 118

Ca?t Ca Ga’* Ga

<V

09 174 062 126
s
L

K St In** In
xai

192 081 14
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Propriétés des composés ioniques

Arrangements d’anions et de cations assemblés en réseaux réguliers pour donner le
systeme d’énergie minimale

Energie de liaisons forte
Points de fusion élevés
Tres souvent: Solubles dans I'eau, insolubles dans les solvants organiques

Conduisent I'électricité en solution aqueuse
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Propriétés des composés ioniques

Expérience : conductibilité électrique des solutions

NaCl

Dans les fils, les électrons conduisent le courant

En solution, les porteurs de charge sont les cations et
les anions (pas d’e- tout seuls!)

Les anions se déplacent vers I'anode, électrode reliée au
poOle + du générateur

Les cations se déplacent vers la cathode, électrode
reliée au pole - du générateur

Le sucre ne forme pas d’ions, donc le courant est nul

Cours 2.2. - Liaisons chimiques

Glucose (non ionique)
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La théorie des orbitales moléculaires

@ ®

Formation d’'une molécule de H,

(a) Deux atomes d’hydrogene se rapprochent I'un de 'autre, ils
renferment chacun un électron dans l'orbitale 1s

(b) A une certaine distance, les orbitales commencent a se
chevaucher : La région de recouvrement contient alors 2
électrons de spins opposeés

(c) Augmentation de la densité électronique dans la région
située entre les 2 noyaux : maintient ensemble les 2
noyaux.

> Les électrons célibataires des atomes permettent la formation de liaisons chimiques!

» La géométrie moléculaire est déterminée par l'orientation spatiale des orbitales
atomiques qui prennent part aux liaisons
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Liaison covalente

2 atomes de méme nature, tels que H ou O, n‘ont pas de raison de donner ou capter
un électron

lls vont « mettre en commun » leurs électrons en combinant leur orbitales, en un état
liant et un état antiliant

plan nodal

ENERGIE g
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Etat liant

12




Cours 2.2. - Liaisons chimiques

13



Liaison covalente

* La liaison covalente existe aussi entre deux atomes possedent des électronégativité

proches (Ay < 1.7)
* La paire d’électrons de liaison est alors partagée entre les des deux atomes = doublet

liant

/ﬁ
Y/

109.5° diamond
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Liaisons covalentes polaires et non polaires

Pouvoir
électroattracteur relatif
\
Nous avons vu que la force électro- / \
attractrice d’'un atome engagé ﬁ ﬂ E f: . E
dans une liaison est quantifiée par

Le nuage -
électronique i
est déplacé vers B

son électronégativité:

H—CI
+ -
6 (&- _. 8 Cl - C| 'atome ayant la plus grande

électronégativité a tendance

’/ a tirer les électrons liants
vers lui!
Ay=3.2-22=1 Ay =0
Liaison polaire Liaison non polaire
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Quelle est |a liaison la moins polaire
parmi ce choix?

H-Br

O-H

C-0

N-Cl

© 0O WP

0% 0% 0%

0%

H-Br O-H Cc-0

N-Ci



Moment dipolaire

» Défini pour les liaisons polaires covalentes: L=1r" ) [C ] m]

: : - ) .
o+t = atome le moins 0 0 Convention en chimie:

électronégatif . .
B Du plus au moins!

A
&~ = atome le plus _| r On “tire” les électrons!

électronégatif

Charge partielle § dipOle
Réliée au caractere ionique de la liaison
+ 1 si le transfert était complet
Dépend de I'électronégativité

Les vecteurs dipbles
- s‘additionnent

Exemple: H | 3
W (HCl) =1.03 Debye Wy +
1D =3.34103°C - m
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La regle de l'octet (la théorie de Lewis)

» Combinaison métaux — non métaux: les électrons de valence passent généralement des
atomes des métaux aux atomes des non métaux. Des cations et des anions se forment,
combinés par des liaisons ioniques

» Combinaison non métaux — non métaux: les atomes liés partagent un ou plusieurs
doublets d’électrons de valence : liaisons covalentes

» Lorsqu’ils perdent, recoivent ou partagent des électrons au cours de la formation de
liaisons, les atomes acquierent généralement la configuration électronique d’un gaz noble
(octet ou duet).

1 Autres élements (sauf métaux de transition)

1,01 2:

S N prennent la configuration l
Be électronique de I'hélium (1s?)

LA L] 0,01
i

Prennent la configuration électronique

) 1 des autres gaz nobles ns?np®

Régle du duet 1
(doublet) Regle de 'octet
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ENERGIE
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A

Liaison covalente (rappel)

2 atomes de méme nature, tels que H ou O, n‘ont pas de raison de donner ou capter

un électron

lls vont « mettre en commun » leurs électrons en combinant leur orbitales, en un état

liant et un état antiliant
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Le cas du carbone

* La liaison covalente intervient dans de nombreux composés organiques, tels que le

méthane, le benzéne et les plastiques.

e Pour comprendre les liaisons du carbone, et donc |la chimie organique, il faut parler de
I’"hybridation des orbitales

Polymer
i Monomeére
Autres noms
Poly(éthéne) H\ /H
Polyéthyleéne, polythéne, C—C
PE \
H H
Pol :
oly(propéne) c—cC
Polypropyléne, PP
H CH,
H Cl
Poly(chloroethene) \ /
Chlorure de polyvinyle, vinyle, / — C\
PVC
H H
E F
Poly(tétrafluoroéthéne) \ b
Polytétrafluoroéthyléne, C:C\
PTFE F F
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Utilisations du polymeére

Sacs plastiques
Bouteilles en plastique
Gants jetables

Contenants alimentaires
Emballages
Tissus
Jouets

Tuyaux de plomberie
Isolation de cables électriques
Cadres de fenétres

Revétements antiadhésifs
Joints mécaniques
Isolation électrique

Propriété utile

Souple et résistant
aux produits chimiques

Fort et dur

Fort mais souple

Résistant a la chaleur,
isolant électrique
antiadhésif,
et inerte
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L’hybridation des orbitales atomiques

* Orbitale hybride résulte d’'une combinaison quelconque d’orbitales s, p ou d

* Plutot que d’étre bivalent dans une liaison en cédant ses 2e- de
I'orbitale 2p, le carbone lors de I'interaction avec ses voisins voit les orbitales 2s et 2p se
combiner selon plusieures possibilités

4 obilodes | denti quas
o[y e possrt fone 4 oo

2p
| Promotion Hybridization
i ]g - o1
2s _ —_
C a I'état fondamental C hybridé sp3

* L'énergie nécessaire a la promotion provient de I'énergie de liaison (4 x C-H)
 Dans le cas du carbone, I'énergie relachée par la formation de 4 liaisons est plus
grande que pour 2 liaisons =2 les composés du C a 4 liaisons sont généralement plus

stables que ceux a 2
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L’hybridation des orbitales atomiques

T

2s

CH, n’existe pas!!!

promotion hybridation

2p

Cours 2.2. - Liaisons chimiques
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Hybridation sp3

Energie
y Yy y
" 2 z A
= X X X T T T
2p
2p, orbital Zpy orbital 2p, orbital
y T{r]r
i Ly spd
J ; 0 25%s,75% p
Batomjcorbi!al 28
H
CHy4

Représentation du C
a I'état d'hybridation sp3

Annmjeme/rd' qu-' c
i @5 H’
ﬂiFuest)om : ¥
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4 liaisons identiques




L'hybridation sp3 ne se limite pas au carbone

L g\L S it (H.0)
H

Methane (CH,)

[+ k1 N:

Ammonia (NH,)

1 doublet non partagé

(ThT ]
\(/ Hjb
2 8lansoms
e
C) Doulfet mon Comt

Cours 2.2. - Liaisons chimiques

[T

2 doublets non partagés

v |7 |

L, 2 douldls mon Gents
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Hybridation sp? du carbone

Energie
A

trois orbitales sp?

I ;
T xlz 1;51 Wy Wy, ——= T Ja T 2 jpz T ®
1s
1s? 2s? 2p? N 182 2(sp?)° 2p "

T

COU(HE

— uneorbitale p 3 x (2 SF«.) 2

_— Position

Cours 2.2. - Liaisons chimiques
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La double liaison: I'éthylene

Liaison o: Recouvrement axial des orbitales atomiques hybrides et/ou pures

Liaison 7t: Recouvrement latéral des orbitales p non hybrides

orbitale p orbitale p
=) e
— H orbitale : ‘
0 s ) ; orbitale | e )
T \C—C/r sp2 sp2
r/ T A\F carbone carbone

sp2

H sp2

5liaisons o
et 1 liaisons T

* Chaque atome de carbone forme 4 liaisons :

1 1t (avec orbitale p)

3 & (avec orbitales sp?)

* Les 4 liaisons C-H et la liaison C-C sont dans le méme plan (géométrie plane)

* La liaison m supprime la rotation autour de la liaison ¢ centrale (molécule rigide)

Cours 2.2. - Liaisons chimiques
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L’hybridation sp du carbone: la triple liaison

H—C=—=<C—H & 11 Tt b
é 2p — 5 2p T T 2py 2p,
Acétyléne (ethyne) It 1 sp
28 2s
Basic state Excited state Hybridized state

e 2 orbitales sp par atome de carbone
1 liaison (o) C-H
1 liaison (o) C-C

e 2 orbitales p non hybridées
2 liaisons

* Molécule linéaire: Les 2 liaisons &t
suppriment la rotation (molécule rigide)
et 4 atomes sur une méme ligne

&——> mbond
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Quelle est I’"hybridation des C dans cette
molécule (de gauche a droite)?

0O WP

Sp, sp, sp2
Sp2, sp3, sp2
Sp3,sp3,sp
Sp3,s5p2,sp

79%




Liaisons délocalisés: le benzene

Les orbitales 2p sont en dehors du plan constitué par les atomes et peuvent interagir
librement

Conduit a la délocalisation des électrons : chaque électron n'est pas rattaché
spécifiquement a un atome ou une liaison, mais est délocalisé sur tout I'anneau,
renforcant chacune des liaisons de maniere équivalente :

Orbitales p Résonance
H .
|
H CQ.}C H H-c~Cxc
C-H:sp?-s S N > A
H (\C/SH H-C_ C-H
l |
H H

Structure de Kekulé
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Liaison métallique

La plupart des éléments a |'état natif sont des métaux

Dans ce cas, les ions positifs sont noyés dans un bain d’e-

délocalisés.

Ceux-ci assurent la bonne conductivité électrique de ce
type de matériau

Partage d’électrons de valence entre tous
les atomes dans un métal

Cours 2.2. - Liaisons chimiques

Au

Al
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La structure de bande

Dans un solide, 'ensemble des orbitales des e- se combinent pour donner des niveaux
d’énergie quasi-continus, formant des bandes d’énergie

/

Atorte MoLECuULGS SaLipes
/\ —
=D =D

TALES

ORPTALES ORB BAvDES |
HoLt CULAIRES de.
AToMI QUES & akomes - Brawasp, beasconrp
(si bewcov.p ovnes alveany @k Lnment des

alons brancowp de "“V““"‘Q bamd.es  Gontunues |
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La structure de bande

Dans un solide, I'ensemble des orbitales des e- se combinent pour donner des niveaux
d’énergie quasi-continus, formant des bandes d’énergie

Métal Isolant Semi-conducteur

Energie Energie Energie

“ “ g “

I =

A'S gnmrlf

%L AES c < AEl'ifﬂM"’
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Les forces intermoléculaires

Les forces intermoléculaires sont plus faibles que les liaisons intramoléculaires mais
elles déterminent les propriétés physiques macroscopiques des liquides et des solides

Type Present in Molecular perspective Strength
Dis persion All molecules and atoms
(London)
Dlp6|e - dlpéle Polar molecules
Liaison hyd rogéne Molecules containing

H bonded to E,0,or N

. A Mixtures of ionic compounds o=
lon — dipdle ; - @)
)

and polar compounds L
i &
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Les forces ion - dipble

e Résultent de I'intéraction Coulombique entre une charge et un dipéle

* Les interactions ion - dip6le déterminent la solubilité des sels dans |'eau

* Elles sont fortes pour les petits ions tres chargés
» Les composés des petits cations trés chargés sont donc souvent hydratés

6~ o
O-H
S

6+ O+
O+ T 5 Somme vadonelo des
5. @ o ea.s e dlu,cra.:.
mSM
o- o+
6+C o
o+

o+ o+
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Les forces dipole — dipdle

Forces intervenant dans les molecules polaires (molécules avec dipdle permanent)

Appelées parfois forces de Keesom

Résultant des interactions entre les charges partielles permanentes de leurs dipoles

électriques {~2d/tmeb

~ A58
(a) Attraction (b) Attraction (c) Repulsion (d) Repulsion
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Les forces de London

* Provient de l'attraction entre des dipoles instantanés sur des molécules voisines et agit
entre tous les types de molécules

e
e, —

* Aussi appelée «force dipble instantané — dipole instantané»

* Force augmente avec le nombre d’électrons de la molécule et elle s’ajoute a toute
interaction dip6le — dipble

» Les fluctuations rapides de la répartition des

» Le nuage électronique ressemble a un e- provoquent des dipoles instantanés
brouillard en mouvement constant » Chaque nouvelle distribution induit une

» Régions de densité électronique distribution dans la molecule voisine qui
augmentée ou diminuée provoque l'attraction mutuelle
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Forces de Van der Waals

Comparaison des forces intermoléculaires avec C-C (344 ki/mol)

FoRees O&  Kee sor
— ’ ~15 kJ/mol

dipdle
H,O
Forces de Debye: Les molécules polaires
attirent les molécules apolaires par de
faibles interactions dipole — dipdle induit
dipdle dipdle induit (~ 2 kiJ/mol)
H,O CH,
FoRCeS ©O¢ (onwOown
— ~ 2 ki/mol

dipdle instantane  dipdle instantané

-~ CH, CH,

TORCes OF VAN [ER WAALS

(Do*m 3;1/\(\(/%111;0- )
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La liaison hydrogene

Une liaison hydrogene est formée par un atome d’hydrogene lié de facon covalente
et proche d’un atome tres électronégatif possédant un doublet non liant

Les atomes F, O et N sont suffisamment électronégatifs pour qu’une telle liaison se

forme
‘ : Chaque molécule d’eau peut faire
0 jusqu’a 4 ponts hydrogene
Dot bfets
K | 8- mon Cants i
10-20 ki/mo : wn O o

- ) 100 pm = fo}
B H N
/t ..
)
p_

6+ IIII 6_
) o+, / H 180 pm
5+ * H i

*

6_
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Les propriétés spéciales de |'eau

Point d’ébullition élevé
Densité plus élevée dans la phase liquide que dans la phase solide. La structure de la

glace est rigide et ouverte. Si la glace fond, des molécules d’eau liquide peuvent

pénétrer dans la structure et la densifier.
Si on augmente la pression, on favorise la rupture des ponts hydrogene, et on liquéfie

localement la glace (possibilité de patiner)
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L'énergie de liaison

Correspond a |I'énergie interatomique minimale
ou

lorsque la force zéro agit pour repousser ou attirer les atomes ou les ions

(x\d’\\d’es liaison énergie de liaison (Kcal/mol)  ki/mol

25 | ionique 150 - 370 600-1600
f:j pwe 4 covalente 125 — 300 100-1200
£E I P metallique 25— 200 100-800
é 2 +In;e;a:§]mic+§ Van der Waals <10 <40

§ ar E Liasons ‘\:jd.nad\m\g_ Ao -20
- _g / Ligisons . ) ’

g umter o Lanes  on Yo*ms yotoumd alop g
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Résumé

Les atomes interagissent via les électrons des couches périphériques (électrons de
valence)

Liaison ionique: des électrons sont transférés d’un atome a 'autre
Liaison covalente: des électrons sont partagés entre atomes

Dans certain cas, les orbitales peuvent se combiner entre elles pour faire des
orbitales hybrides impliquées dans la liaison covalente

Liaison métallique: un bain d’électrons

Liaisons intermoléculaires (pont hydrogene, van der Waals) sont plus faibles que les
liaisons chimiques et lient des molécules entre elles



