Chapitre VI : Liaison chimiques

VI-1 Contenu de la série
On représente dans cette série les eléments selon le modéle de Lewis. On applique le

diagramme énergétique des orbitales moléculaires OM et la structure électronique moléculaire
des espéces chimiques. On calcule le nombre et la longueur de liaison et I'énergie de
dissociation. On classe les especes chimiques par ordre de stabilité. On détermine la nature et
la polarité des liaisons chimiques. On classe les molécules selon leur point d'ébullition et leur

force de liaison.

VI-2 Série d’exercices avec solution
Exercice 1.
Représenter les éléments H , H_, Li, Be, B, C, N, F , Ne selon le modéle

de Lewis.

Corrigé 1.

H:1s'  H_:1s?, Li:1s?2s" Be:1s®?2s?, B: 1s°2s*2p*,
C:1s°2s°2p?, N :1s°2s°2p®, F: 1s*2s?2p°,

Ne: 1s°2s°2p°

Exercice 2.

1- Ecrire les molécules et ions H,, CL,, H,O, H,O" NH,, NH,,

CH,, C,H,, SF,, SF,, PCI;, PCI et NCI;dans la notation de Lewis.

2- Donner les composés qui ne respectent pas la régle de 1’Octet.
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3- En se basant sur les structures électroniques des atomes de soufre et de phosphore,

expliquer la formation des molécules SFg et PCI .

4- Prévoyez les différentes valences possibles du phosphore. Les deux chlorures PCI et
P CI existent. Expliquer pourquoi on ne connait que le compos¢é NCI; alors que le
composé NCI; n’existe pas.

Corrigé 2.

1- Représentation des molécules et ions dans la notation de Lewis.

| 1 1 T
|r:z-c_r1| H* H-‘T-H H-T-H H-(lj‘:tl‘?-H
H-JT-H ° o )
H-0-H H
ja-v-a| [F-s-F| [E.- ,F| |c-p-c|
a-v-al | r-s-r| |E F| [a-p-a
il N N \/
[ct-pP-ct| £l x|l LE-s-F [ct-p-ct|
— |, _/\ — |, —
lcl |F| |F| |

2- Les composés qui ne respectent pas la régle de I’Octet sont SF,, SF4 et PCI; .
3- S(Z =16):1s%2s?2p°©3s?3p*3d°
S*(Z =16):1s?2s?2p°®3s'3p°®3d?
6 electrons célibataires
P(Z =15):1s°2s?2p®3s?3p>3d°
P*(Z =15):1s?2s?2p°®3s'3p°®3d*
5 électrons célibataires
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Le soufre et le phosphore sont des atomes de la troisiéme période. lls peuvent donc loger plus

de 8 électrons en utilisant les orbitales atomiques 3d .

4- Dans I’azote et le phosphore, les électrons externes sont au nombre de 5 dont 3 électrons

célibataires ; d’ou I’existence de NCl,etde PCI;.
La formation de P CI fait intervenir 5 électrons célibataires qui se répartissent dans les

sous couches 3s, 3P et 3d . Par contre, dans la couche externe de 1’azote (n = 2):

couche L la sous couche d n’existe pas.

Exercice 3.

1- Donner le diagramme énergétique des orbitales moléculaires (OM) et la structure

électronique moléculaire des espéces chimiques suivantes H, , H,, He,et He, .

2- Calculer leur nombre de liaisons.
3- Attribuer a chaque molécule ou ion moléculaire, une longueur de liaison et une énergie de

dissociation :
1(A°):0.74,1.06,1.08
Eyi..(J.mol™*): 251,256,432

4- Classer ces especes chimiques par ordre de stabilité.

Corrigé 3.
1- Le diagramme énergétique des orbitales moléculaires (OM) est représenté dans le

schéma suivant:
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2- Le nombre de liaison de H est:

i :%(n — n*):%(l—o)zz

Le nombre de liaison de H , est:

i:%(Z—O):l

1

Le nombre de liaison de He, est:

i :%(n —n*):%(Z—l):E

1

Le nombre de liaison de He,, est:

i:%(2—2):O
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3- Les structures électroniques des molécules et des ions suivants sont:
+ . 1 . 2 + . 2 * . 2 = )2
H, o, H, : ., He, : o (o-s)let He, : o (O's)

Attribution du nombre de liaison, d'une longueur de liaison et une énergie de dissociation aux

éléments:
Nombre de liaison | Longueur de liaison | Energie de dissociation
H, 1 0.74 432
H; 0.5 1.06 256
He, 0.5 1.08 251

La molécule He,, n’existe pas car son indice de liaison est nul.
4- Classement des espéces chimiques par ordre de stabilité:

Quand l’indice de liaison augmente, la longueur de liaison diminue, 1’énergie de

dissociation augmente et la stabilité augmente dans le sens: H, > H, > He, .

Exercice 4.

1- Déterminer la nature et la polarité des liaisons chimiques (ionique, covalente polaire,
covalente non polaire) dans les corps HCI , NaF , C — C dans, CsCl,,CO, et

N,.

112



2- Classer les corps CsCLl,, CO, H,et NH;par ordre croissant de leur point

d'ébullition.

Corrigé 4.

1- Pour HCI la différence d'électronégativité entre CI et H est:

Xa — Xn =3—2.1=0.9. La liaison est covalente. Les atomes sont différentes,

donc la liaison est aussi polaire.

Pour NaF la différence d'électronégativité entre F et Na est:

e — ¥na =4-09=31

la liaison est ionique comme le prévoit la réaction entre un élément de la premiere colonne et

un élément de la dix septiéme colonnes.

La liaison entre carbone dans I'éthane est symeétrique et la différence d'électronégativité est
nulle chaque atome de carbone est lié a trois atomes d'hydrogéne. La liaison est donc

covalente et non polaire.

Pour CsCl , la liaison entre Cset CI est ionique.

la différence d'électronégativité entre O et C dans C O, est:

Yo —Xc =3.5—-25=1

La liaison est donc covalente et polaire car les atomes sont différentes. Cependant, le composé
C O, est non polaire. La molécule est linéaire et les moments dipolaires des deux liaisons

s'annulent.
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La molécule d'azote est apolaire. La liaison N — N est covalente et non polaire, car les

deux atomes sont identiques.

2- Classement des corps CSCL,, CO, H,et NH par ordre croissant de leur point
d'ébullition.

CsClL, est le seul composé ionique et présente le point d'ébullition le plus élevé.

Les masses moléculaires de ces corps sont H2(2), He(4), NH3(7) et

CO(28).

H , est un élément qui montre un point d'ébullition le plus bas. He est monoatomique, et
les forces d'attraction sont moins fortes, donc il présente un point d¢ébullition trés bas. Les
deux composés NH; et CO sont polaires. la différence d'électronégativité entre N et
H dune part et entre C et O dautre part est respectivement 0.9 et 1. La liaison
COest la plus polaire et son point d'ébullition est plus élevé que NH . L'ordre croissant

des points d'ébullition est.

Corps He H, CO NH, CsCl,

P (K)i 4.2 19.2 81.7 239.9 | >1900
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Exercice 5.

1- Donner le diagramme énergétique des orbitales moléculaires OM de la molécule

hononucléaire O, .

£ - . . . , . . — 2_
2. En déduire la structure électronique des ions moléculaires suivants O, ,O5~ et O,

3. Comparer le nombre de liaisons et la longueur de liaison de ces ions avec ceux de la
molécule O, et attribuer a chaque molécule ou ion moléculaire une des longueurs de liaison

1.49,1.26,1.21.et:1.12A

4. Classer ces espéces chimiques par force de liaison croissante.

Corrigé 5.

1- Le diagramme énergétique des orbitales moléculaires OM de la molécule

hononucléaire O., est présenté sur la figure suivante:

La structure électronique des ions moléculaires O, est donnée par:

oo For (2 = 22 |z} = (22 )]

Le nombre de liaison de O, est:
] > 1
i=2(-n)=2@-4)

; . . p . — _2
2- La structure électronique des ions moléculaires O, , O, et O, .

La structure électronique de O est:

115



oot For (22 = 22\ f = (=2 )]

La structure électronique de OZ~ est:

o2(or F o, (22 = 22 (22 F = (2 F

La structure électronique de O, est:

o2 (o? F o, (w2 = 22 |2 } ]

0A4. O OM. O,
E g,
- / \'
I x +
P A S
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Fig. Le diagramme énergétique des orbitales moléculaires OM de la molécule

hononucléaire O, .

3- Comparaison du nombre de liaisons et la longueur de liaison de ces ions avec O,

Le nombre de liaison de O, est:
. 1 . 1
i(0,)= E(n —n")= S@-4)=2
Le nombre de liaison de O, est:
i(0;)=2(h—n")=2(@-5)=15
2 2

Le nombre de liaison de O, est:
. 1 - 1

O )==\n— =—(8-3)=2.5
|( ; ) 5 (n n > ( )
Le nombre de liaison de 022_ est:

i(OZZ‘)zé(n —n")= %(8—6):1

Lorsque ’indice de liaison augmente, la longueur de liaison diminue:
i(0;)=i(0,)=i(0;)=i(0})
1(©;)=1(0,) <105 )=1(0)

D’ou les longueurs de liaison suivantes :

1(0;)=1.12 1(0,)=1.21

1(0,)=1.26 1(02,)=1.49
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4- Quand la longueur de la liaison augmente, I’interaction s’affaiblit, la force de la liaison

devient moins intense et I’énergie de dissociation AH 4 diminue:

AH, (07 )= AH,(0,)> AH,(0; )= AH,(0,?)
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VI-3 Série supplémentaire

Exercice 1.

La famille de I'¢lément 5 B comprend respectivement B , Al , Gaet In.

1- Donner la configuration électronique des éléments Al, Gaet In a Iétat
fondamental.

2- Donner la configuration électronique d'un élément X de période identique a celle de
Al et appartient au groupe chimique 1A.

3- Donner la configuration électronique d'un élément Y de période identique a celle de
Al et appartient au groupe chimique VI1A.

4- Déterminer les familles des éléments X et Y .

5- Calculer I’énergie d’ionisation des éléments B , Al , Gaet In.

6- Comparer les énergies d’ionisation des éléments X , Y et Al .

7- Donner le diagramme énergétique des orbitales atomiques de la molécule de B, . .
Exercice 2.

On consideére les molécules hétéronucléaire CO, CO et CO™ .

1- Donner le diagramme énergétique des orbitales moléculaires (OM) de ces molécules..

2- Déterminer leur configuration électronique et leur indice de liaison.

3- Classer ces especes chimiques par force de liaison croissante.

Exercice 3.
On considere les molécules BeBr,, PCIl;, SH,, BF;, SO, ,BF, et SO, .

1- Ecrire la structure de Lewis pour ces molécules.

2- Déterminer leur forme géométrique et indiquer leur état d'hybridation de I'atome central.
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Exercice 4.

1- Déterminer le degré d'oxydation de l'azote dans les molécules N,O , NO, HNO,

et NH,.

2- Donner la formule de Lewis des molécules NOet NH, .
3- Indiquer la polarité des liaisons N —Oet N — H.
Exercice 5.

1- Parmi les deux liaisons C-O et Ti-O, determiner la liaison la plus polaire.

2- Donner la nature de la liaison formée entre les paires d'atomes Al-F, P-Cl, S-H, Ba-O, Cl-

Cl, K-CI, N-H, Cu-Ni et C-O.
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