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Chapitre V- Liaisons Chimiques

V.1. Introduction

Dans la nature, les atomes n’existent pas a 1’état libre. Les seuls éléments que I'on trouve sous forme
d'atomes libres isolés sont les gaz inertes ou gaz rares (la famille V111,), qui sont trés stables. Cette stabilité est due a
leur couche externe totalement remplie car elle contient 8 électrons (ns?...np°). La seule exception est I'hélium qui a
une seule couche remplie avec 2 électrons. Tous les autres atomes restants du tableau périodique s’associent pour
former des molécules, des composés ioniques ou des métaux, qui sont plus stables que les atomes isolés.

Un atome, dont la couche externe n'est pas compléte, n'est pas stable, cherche toujours a acquérir la
configuration électronique la plus stable qui est celle du gaz rare le plus proche dans la classification périodique :
c’est la régle de I’octet. Pour qu’il atteigne cet état de stabilité, il va se lier a d’autres atomes :

e soit pour donner ses électrons externes aux autres atomes,
e soit pour prendre les électrons de ces autres atomes,
e soit pour partager les électrons de ces autres atomes.

La stabilitt maximale est obtenue quand la couche externe est remplie, comme dans les gaz
rares (8 e- sur la derniere couche). Avec les liaisons ioniques comme avec les liaisons covalentes, les
atomes ont tendance a acquérir une configuration électronique stable

> Reégle de I’Octet :

Elle est basée sur I’hypothése que les atomes qui s’associent pour former des molécules doivent étre
entourés d’un octet d’électrons au maximum : 8 électrons ou 4 doublets d’électrons, pour atteindre une stabilité
maximale. Un atome cherche a acquérir la structure électronique du gaz rare (ns2 np6) le plus proche de lui dans la
classification périodique. Cette regle permet de prévoir facilement ’ion le plus stable des éléments des blocs s et p.
Pour les éléments trop éloignés de la structure des gaz rares (blocs d et f et colonne 14), cette régle ne s’applique pas
aussi simplement.

Exemple : pour la molécule Cl,, la régle de I’octet est vérifiée car chaque atome de chlore est
entouré de 4 doublets d’électron : —
iC1-Cll
» Reégle du Duet:

Un atome ou ion est stable si la couche (K) correspond a la couche externe et comporte deux électrons. Seuls
les premiers éléments de la classification périodique sont concernés par cette régle notamment I'hydrogéne, I'hélium
ou le lithium. Au cours de ses transformations chimiques, le lithium peut former I'ion Li* de maniére a saturer sa
couche électronique (s) en cedant un électron.

V.2. Liaison chimique

La liaison chimique est causée par une force électrostatique d’attraction qui retient un groupe
d’atomes pour former une molécule ou une substance chimique. Cette liaison se forme entre les électrons
de valence des atomes qui se lient dans le but de donner a chaque atome lié une structure stable (tout en
respectant la regle de 1’octet).

H O H
Exemple:

Formation de la molécule d’eau (H,O). o o

[He] [10Ne]  [2He]
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V.2.1.Représentation de la liaison chimique : Modéle ou diagramme de Lewis

Le premier vrai modele de la liaison chimique a été propose par le chimiste Gilbert Lewis (1916).
Ce modele permet de donner une représentation simplifiée de la répartition des
¢lectrons de valence entre les atomes d’une molécule. Pour construire le modele de Lewis nous allons procéder
par étapes

1. On écrit la configuration électronique de chaque atome constituant la molécule.

2. On représente les electrons de valence de chaque atome avec un maximum d’électrons célibataire
(état excité) ou le doublet est schematisé par un trait et 1’électron célibataire par un point. Lorsqu’il y a
absence d’¢lectron, on trouve une case vide symbolisée par un petit carré. Une méthode simple permet
d’aboutir a cette schématisation des atomes. On distribue les électrons de valence un par un sur les quatre
coins de I’atome et si le nombre dépasse 4 en commence a doubler et former ainsi des paires d’¢électrons.

Exemple :
.Be : [He] 25° ‘Be- B :[He] 2522p' .B.
«C :[He]2s’2p* -C- N :[He] 2s*2p’ IN-
O :[He] 25°2p* 10 17Cl : [1tNe] 382 3p°  IC]-

3. L’atome central est I’¢lectron le moins électronégatif (sauf I’hydrogéne).
Sachant que les éléments les plus électronégatifs sont :

F> 0 >Cl> N>Br >1 >S§ >C >H
X 3,98>3,44>3,16>3,04>2,96>2,66>2,58>2,55>2,2

Exemple
On souligne 1’atome central dans les entités suivantes :

H20 , H2S04, HNO3, SO2, CH4, SO42-, NH3, BeCl2, AICI3, NH4+, HCIO2,...

V.2. Types des liaisons chimigques :

La nature de la liaison chimique dépend de la différence d’électronégativité entre les atomes qui la
forme. Généralement, il existe des liaisons fortes et des liaisons faibles. Parmi les premiéres, on trouve les
liaisons covalentes, ioniques et métalliques. Les liaisons faibles sont principalement les liaisons par forces

de Van der Waals et les liaisons hydrogéne.

V.2.1. Liaison covalente : ( Modele de Lewis)
Une liaison covalente est la mise en commun d’une ou plusieurs paires d’électrons (doublet d’électron) par

deux atomes. Ces derniers ont une électronégativité x voisines.

Le doublet d’électrons mis en commun ou doublet liant est a I'origine de la liaison covalente établie ces
deux atomes. On représente une liaison covalente par un tiret entre les deux atomes concernés.
Exemple : La molécule H,
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Chaque atome d’hydrogéne a un électron H', 2 atomes ont tendance a s’unir pour donner un ensemble trés stable

(H" "H) qu’on représente par H-H.

H: 15! /—\ /\ doublet 1ian|t_+

ik i

H : 18! H H —— H—H

Exemple : La molécule Cly
17C1 : [Ne]y 387 3p" NINI | 17C1 : [Ne]yp 35 3p"

$(jle ca-a

La molécule O, : formation d’une liaison covalente simple ¢ et une liaison

s0 : 17 2¢% 2p° 0 1 15”257 2p°

o e
0=0,

n

.Clt

10

. ('_!H
-

La molécule N, : formation d'une liaison covalente simple ¢ et deux liaisons
N : 157 267 2p5 7N : 15" 257 2p3

oNE

-l
s
L ]

|N=N|

Quand 2 atomes se trouvent en contact ils peuvent mettre en commun leurs électrons de valence et former
une molécule.

1.2. Liaison ionique :

Lorsque les 2 atomes A et B de la molécule A-B ont des électronégativités tres différentes, I'élément le plus
électronégatif (par exemple B) accapare (prend) un électron de l'autre élément le moins électronégatif. La
molécule est constituée de deux ions A+ et B-. Il n'y a plus une mise en commun d’électrons entre les deux atomes
qui forment la liaison, mais transfert d’électron d’'un atome a un autre. C’est la liaison ionique.

Exemple :

Na + Cl—>Na' + CI

-

H+ F—>H 4 F

1.3. Liaison de coordinence : H HO - NH; H—N—H : NHg + H* NH,*
’ ’ ) ) 4
Exemple : NH, ||_|

L’atome d’azote donne son doublet libre ou proton et crée la 4°™ liaisons (N-H) représentée ci-dessous par
une fléche.
H H +

y- |
HO* +IITI—H—> H<—N—H
H H
La liaison de coordinence est formé lorsque un atome donne un doublet a un autre atome qui I'accepte.
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Dans le diagramme de LEWIS, liaisons covalentes et liaisons de coordinence ne seront pas différenciées :

1.4. Liaison entre les molécules (intermoléculaire) :

a- Liaison de VAN DER WAALS :

Liaisons de VAN DER WALLS sont de nature électrostatique, elles sont faibles comparées au liaisons
intramoléculaires ioniques ou covalentes.

Exemple :
- Attraction de VAN DER WALLS entre 2 molécules d’iode

- Monoxyde de carbone CO :

L’énergie des liaisons de V- D-W augmente avec la polarisabilité des molécules.
b- Ligison Hydrogéne :

Ce type de liaison trés important associe des molécules contenant des liaisons telles que F-H, O-H, N-H a des
molécules possédant un atome électronégatif porteur d’un doublet d’électrons non liants (O, N, F).

Exemple : liaison hydrogeéne entre 2 molécules d’cau.

H
\ R O~
/o‘ ------ H—1 H—F - -H—F O-----H R

H 2 H H 1 H/ :

H,0 HF :
2 O~ ROH
R H

o—H !
Il existe des liaisons H intramoléculaire dans les dérivées Ortho: @ ’Tl=b @7?50
H H

Orbitale moléculaires o et :

Les orbitales P ou d, comme les orbitales S, sont susceptibles de former des orbitales moléculaires.

Les orbitales o : Elle s’obtient par recouvrement axial de 2 orbitales atomiques.

s—p;@@@» B A
B A \%_»
P S B ry 1
~" N7 +
o
p_p-MM>/
WK/A\J \ B A

Les orbitales t : Obtiennent par recouvrement latéral. Elles possedent un plan nodal qui contient I'axe de la
molécule.
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I1. Hybridation des orbitales atomiques
Lors de la formation d’'une molécule, les nuages électronique S, P et d des atomes se mélangent pour donner

des nuages électroniques hybridés.

I.1. Hybridation SP? (Tétragonale) :

Elles résultent de la combinaison d’une orbitale S et 3 orbitales P. La forme de ces orbitales est différente de
celle d’une orbitale « S » ou d’une orbitale « P », ’hybridation est tétraédrique ou Tétragonale.

Exemple : CH,, H,0.

1] [ 111 lH:III ‘
oD O o, S

o H .
100,28 |, Tétraédrique

sp3
NHj;
N [0 BEREK . — ' Pyramide a base
[ IN- H— 'T'_ H triangulaire
H

Sp3

I1.2. Hybridation (trigonale) SP%:

Combinaison linéaire d’une orbitale S et 2 orbitales P (triangle).
Exemple : B(CHs);, <B:15°25%2p!

B[4 LA | | 08-  w—C—H
B*:l/]_l 111, | H

Sp?
CoHy: Liaison 1t
H v H
C*:|’|_| 11111 ] C \C—C
H H
Sp2 \ L
Liaison o

11.3. Hybridation SP:

Combinaison linéaire d’une orbitale S et d’une orbitale P. Les molécules sont linéaires.

Exemple: H,Be, ,Be:15°2S%

s [M] LT sefl] I 11 o vy *

CoHy: SP 180
co[1] L1[1[1] H—C=—C—H
SP
H=C=N. Liaisons 1t
—S> H—C==N

P
N:m \ilil/l_l IN: \ Liaison o
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1.4 Hybridation des orbitales d : (dans les molécules ou ions complexes).

Ce tableau, indique les principales hybridations des orbitales d :

Chimie | (LMD)

Indice de coordination | Hybridation Géomeétrie du complexe Exemples
4 dsp? Carré [PtCl,]*
6 d’sp’ Octaédre [Fe(CN)e]*
5 SP3d Bipyramide Triangulaire PCls
7 SPd® Bipyramide Pentagonale IF,
8 d*sp’ Dodécaédre [2r(C,04)a]*(C,04%)
9 d>sp? Prisme trigonale ReHo”

I1.5. Hybridation dSP%: Exemple [PtCl,]?

. R L 6S°5f *5d®6P°

Pt: MLMLMLMMIMLII_I_I_I

5d 8

La charge de complexe = -2

La charge de Pt (nombre d’oxydation) : x + [4(-1)] =-2 - x=+2

Pe2( A AT AT AT :
Pt : I'ion centrale
oo KT e A Y | | | \—l—J CI" : coordinats ou ligands

dsp?

ce[1] MITNTT] e [M] I ar o

PeA=[1L [T [1V]1L ] | | /:Pt:::\ Carré
5 ¢ © cl—"a

Il forme 4 liaisons = indice de coordination = 4.

I.6. Hybridation d’SP® : Exemple : [Fe(CN)¢]* les coordinats :CN’ XN>Xe =
<[] (111 <. N[ A
re
N LT A . TENT — le=Nr
26F€ 1187 45°3d°4P° X+6(-1)=-4 > x=+2
Fe: (117 MHMI-\:I:I:I

452

e [ 11 |4| |*ﬂ DCI:I:I

(Fe?y L [ 1] ’ILI | l__fl :l—_rfr

CN CN CN CN CN CN

Octaédrique

d°sp3
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v

F

PCls IF; [Zr(C,04)a]" : C,047
(bipyramide triangulaire) (bipyramide pentagonale)

lll. Géométrie des molécules : théorie de VSEPR : (valence Shell Electron Pair Répulsion)

Cette théorie offre 1’avantage de permettre de prévoir la géométrie des molécules de facon tres
simple. La géométrie d’une molécule est déterminée par le nombre des doublets d’électrons (doublets de
liaison o et doublets libres).

Une molécule A X En : A : atome centrale
X : doublet de liaison entre Aet X (A-X)  E:undoublet non liant

m : le nombre de doublets de liaison o n: le nombre de doublets non liant.

> Différentes géométries des molécules (VSEPR) :

m+n Type Géométrie de Exemple
AX,.E, AX,E, ou AXi,
2 AX, X—A—R BeCl,
linéaire
AX;
BF;, NO3
3 et
triangulaire
; AX,E SnCl,, SO,
AXy CHg, NH,"
4
o AX3E NHs,PF5,505”
tétraédrique
AX,E, H,O, SCl,
AXs PCls
5
. _ AX,E X.0,F,, SF4
bipyramide
AX;E,
trigonale CIF;, ICl5
AX,E3
6 AXe SFe
L, AXsE IFs, SFs
octaédrique
AX,4E, XeF,
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