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Introduction

Une liaison chimique désigne toute interaction attractive qui maintien les atomes a
courte distance. La liaison chimique est constituée par les électrons de valence de chacun des
atomes formant la liaison en question [1].

1. Les différents types de liaisons chimiques

Il existe trois types de liaisons chimiques qui sont :
- Liaisons covalentes
- Liaisons ioniques
- Liaisons métalliques

1.1. Les liaisons covalentes

La liaison covalente est assurée par la mise en commun d’un électron célibataire par
chaque atome qui la constitue. Ces deux électrons définissent donc un doublet de liaison
symbolisée par un trait [2]. Si les deux atomes, formant la liaison covalente, ne sont de méme
nature, I’atome le plus électronégatif attire le doublet électronique plus que I’atome le moins
électronégatif. Par conséquent, la densité électronique autour de I’atome le plus électronégatif
sera plus importante que celle autour de I’'atome le moins électronégatif. Dans ce cas, la
liaison entre les deux atomes est appelée liaison covalente polarisée.

1.2. Les liaisons ioniques

Lorsque la différence d’électronégativité entre les deux atomes formant la liaison est
élevée, la densité électronique est exclusivement localisée autour de I’atome le plus
électronégatif. Ce dernier devient donc anion, et I’autre atome en libérant son électron devient
cation. Dans ce cas, la liaison est assurée par une interaction électrostatique I’anion (chargé
négativement) et le cation (chargé positivement).

Remarque : Le passage de la liaison covalente vers la liaison ionique en passant par la
liaison covalente polarisée est un gradient de polarité continu plutdt qu’une différentiation
distincte comme le montre la Fig. 1 [1].
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Fig. 1. Passage de la liaison covalente vers la liaison ionique.
L’électronégativité de certains exemples a été donnée entre parenthese.

1.3. Les liaisons métalliques

En réalité la liaison métallique n’est pas une seule et unique liaison comme le cas des
autres liaisons. Il s’agit en fait d’une mise en commun d’électrons entre un grand nombre
d’atomes d’un métal dans le but de former un bloc : le métal. Donc, on peut définir le métal
comme un assemblage de d’ions chargés positivement baignant dans un nuage électronique
(Fig. 2). En plus, comme la différence d’énergie entre la bande de valence et la bande de
conduction d’un métal et faible, les électrons dans ce cas deviennent tres mobiles, d’ou la
conductibilité élevee des métaux [3].

Electrons libres

lons métalliques

Fig. 2. Schéma explicatif de la liaison métallique.

Il existe, en paralléle, des liaisons intermoléculaires d’une énergie beaucoup plus faible
que celle des liaisons fortes précédentes :
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- Liaison dipdle — dipdle
- Liaison hydrogene
- Liaison de Van der Waals

1.4. Les liaisons dipole — dipdle

Les interactions dip0le-dipGle, appelées aussi interactions de Keesom, se produisent
entre molécules possédant un moment dipolaire électrique. Elles tendent a aligner les dipdles
moléculaires a la maniére de dominos, pdle plus contre pble moins [4] (Fig. 3). Les
interactions dip6le-dipdle sont d’autant plus fortes que les moments dipolaires sont élevés et
que la température est basse [5].

Liaisons covalentes : fortes
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Interaction dipdle - dipdle : faible

Fig. 3. Exemple d’une interaction dipGle — dipdle faible [5].

1.5. Les liaisons hydrogéne

La liaison hydrogene résulte de I’interaction électrostatique entre : un élément tres
électronégatif portant au moins un doublet non liant et un atome d’hydrogéne lié & un élément
tres électronégatif comme le montre la Figure 4 [5].

8- 5+ 3=
A——H----- -| B —— Reste de la molécule
Liaison covalente / K
fortement polarisée Liaison hydrogéne

Fig. 4. Schéma explicatif de la liaison hydrogéne.

Exemple : L’eau (H0) est un trés bon exemple des liaisons hydrogéne (Fig. 5). La
liaison hydrogéne se produit entre I’atome d’hydrogene d’une molécule d’eau et I’atome
d’oxygéne d’une autre molécule. Notons que chaque molécule d’eau peut former quatre (04)
liaisons d’hydrogeéne avec d’autres molécules d’eau.
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hydrogen bonds

Fig. 5. Formation des liaisons hydrogene entre les molécules d’eau [6].

1.6. Les liaisons de Van der Waals

Les liaisons de van der Waals sont des interactions électrostatiques d’intensité faible
ayant lieu a courtes distances entre atomes et/ou molécules. Ces forces ont été nommées en
I'nonneur du physicien néerlandais Johannes Diderik van der Waals (1837-1923), prix Nobel
de physique en 1910, qui fut le premier a introduire leurs effets dans les équations d'état des
gaz en 1873 permettant d’aller au dela de la description simpliste du gaz parfait. En fonction
de leur origine, les interactions de Van der Waals peuvent étre divisées en trois (03) forces :
Forces de Keesom, Debye et London. Ces forces sont proportionnelles & 1/r” ce qui montre
bien qu’elles correspondent a des interactions a courtes distances [7].

1.6.1. Les forces de Keesom
Ces forces se produisent entre dipbles électriques et n’a donc lieu qu’entre molécules
polaires [7].

Avec, Ekeesom : Energie de Keesom
us et wo - Moments dipolaires des molécules polaires 1 et 2, respectivement
r : distances entre les deux molécules
T : température

1.6.2. Les forces de Debye

Les interactions de Debye apparaissent entre un dipble permanant et un dip6le induit.
Une molécule polaire (dipdle permanant) créé un champ électrique qui peut déformer le nuage
électronique d’une autre molécule non polaire en la transformant en un dip6le induit [7].

Avec, Epenye : Energie de Keesom
w1 : Moment dipolaire de la molécule polaire 1
ay : Polarisabilité de la molécule apolaire
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r : distances entre les deux molécules

1.6.3. Les forces de London

Ce type de forces traduit I’interaction entre deux dipdles induits. Ces forces sont
prépondérantes lorsqu’elles ont lieu entre molécules apolaires. En effet, Une légére répartition
inhomogeéne du nuage électronique dans une molécule va créer un dipdle induit qui va lui
méme entrainer la création d’un dipdle induit sur la molécule voisine [7].

Avec, E|ondon : Energie de Keesom
a; : Polarisabilité de la molécule apolaire 1
ay : Polarisabilité de la molécule apolaire 2
r : distances entre les deux molécules

2. Modeéle de Lewis
La structure de Lewis est une représentation simple des molécules ou I’on fait apparaitre
les liaisons et les doublets libres d’électrons [8]. La représentation de Lewis est basée sur un
certain nombre d’étapes [9] :
- Dissocier tous les atomes ;
- Donner la configuration électronique de tous les atomes séparés ;
- Repérer combien de liaisons covalentes chaque atome doit réaliser ;
- Faire la somme de tous les électrons externes ;
- Calculer le nombre de doublets a répartir sur la molécule en divisant le nombre
d'électrons externes par deux ;
- Répartir les doublets de la molécule en doublets liants (liaisons covalentes) ou
en doublets non liants.

2.1. Régle de I’octet :

Pour les atomes a partir de la deuxiéme période du tableau périodique (n = 2), les
structures de Lewis doivent respecter la régle de I’octet (la couche électronique de valence
des atomes doit étre saturée a huit électrons) [8].

2.2. Limites de la structure de Lewis

A partir de la troisieme période du tableau périodique, certains atomes possédent plus de
huit (08) électrons sur leur couche de valence du fait de la présence des orbitales d comme
dans le cas de la molécule PFs) [8].

3. Géométrie des molécules

Si on connait comment les atomes d’une molécule donnée se lient dans I’espace, on
peut dans ce cas déterminer la géométrie de cette molécule. Les liaisons entre atomes sont
formées par recouvrement des orbitales de ces atomes [10].
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3.1. Les orbitales atomiques

L’orbitale d’un électron dans un atome est le lieu géométrique de I’espace ou il existe
une trés forte probabilité de le trouver. Pour I’atome de carbone, il existe deux orbitales
atomiques s et p. Les orbitales atomiques des électrons « s » sont décrites par des spheres
centrées sur le noyau de I’atome. Tandis que, les orbitales atomiques des électrons « p » sont
représentées par deux lobes symétriques par rapport au noyau de I’atome (Figure 6) [2].

noyau de l'atome

orbitale atomique pure "s"

orbitale atomique pure "p"

Fig. 6. Schémas des orbitales des électrons « s » et « p » [2].

Pour déterminer la géométrie des molécules, une théorie appelée hybridation a été
élaborée. 1l s’agit d’hybrider (ou mélanger) les orbitales «s» et «p» pour former de
nouvelles orbitales hybrides de type sp” (avec n =1, 2 ou 3) [10].

3.2. Les orbitales hybridées du carbone
Le carbone (C) est un élément qui appartient a la deuxiéme période et a la quatrieme
famille du tableau périodique des éléments. Sa configuration électronique s’écrit comme suit :
1522522 p*[2].

3.2.1. Hybridation sp®

Dans le cas ou un atome de carbone forme 4 liaisons simples ¢ avec d’autres atomes,
celui-ci est dans I’état d’hybridation « sp® ». Les 4 électrons de la seconde couche deviennent
hybrides (entre « s » et « p ») et leurs 4 orbitales deviennent hybridées. Elles sont représentées
par deux lobes dissymétriques centrés sur le noyau de I’atome. Les quatre axes de symétrie de
ces orbitales hybridées du carbone font entre eux des angles diedres égaux de 109° 28'. Le
noyau du carbone est au centre d’un tétraédre (Figure 7) [2].
Un exemple typique de ce type d’hybridation est celui de la molécule de méthane (CH,).
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109728 tétraédre du carbone hybridé "sp3"
Fig. 7. Représentation schématique du tétraédre formé par I’atome

de carbone hybridé sp® [2].

3.2.2. Hybridation sp?

Dans ce type d’hybridation des orbitales atomiques du carbone, une seule orbitale « p »
de la couche 2 reste pure, elle est donc figurée comme une haltére symétrique. Les 3 autres
orbitales sont hybridées « sp? » & partir de I’orbitale « s » et des deux orbitales « p » restantes.
Les 3 orbitales hybridées « sp® » sont équivalentes, leurs axes de symétrie sont coplanaires et
font entre eux des angles de 120°. L’orbitale « p » pure se situe de part et d’autre de ce plan,
et son axe lui est perpendiculaire (Fig. 8). Ce type d’hybridation est rencontré par exemple
dans la molécule d’éthylene (H,C=CH,) [2].

3 orbitale p pure
perpendiculaire

au plan des axes des
orbitales hybridées sp?

orbitales hybridées sp? \
dont les axes sont ...
coplanaires o \

carbone hyvbridé sn?

Fig. 8. Représentation schématique du triangle plane formé par
I’atome de carbone hybridé sp”[2].

3.2.3. Hybridation sp

Lorsque le carbone est dans I’état d’hybridation « sp », deux orbitales p pures sont
accompagnées de deux orbitales hybridées « sp » équivalentes et formées a partir de I’orbitale
« s » et de la troisieme orbitale « p » de la couche 2 du carbone.

— Les axes des deux orbitales « sp » sont colinéaires.

— Les axes des deux orbitales « p » pures sont perpendiculaires entre eux et a I’axe
commun des orbitales hybridées « sp » (Figure 9) [2].

Ce type d’hybridation est rencontré par exemple dans la molécules d’acéthyléne
(HC=CH)
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3.3. Théorie VSEPR

. T
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Fig. 9. Représentation schématique du triangle plane formé par
I’atome de carbone hybridé sp [2].

On peut prévoir la géométrie des molécules an appliquant les régles de Gillespie de la
théorie de Répulsion des Paires Electroniques de la Couche de Valence, VSEPR (Valence
Shell Electron Pair Repulsion). Selon cette théorie, on doit considérer autour d’un atome
central A a la fois le nombre n d’atomes voisins X et le nombre m de doublets électroniques
libres E portés par A. La géométrie de la molécule AX,En, autour de A dépond de la somme
(n + m), de facon a ce que les atomes X et les paires E soient les plus éloignés les uns des
autres. Le Tableau 1 résume les différentes possibilités avec des exemples [8].

Tableau 1 :
N + m | Formule Géométrie Représentation | Angle XAX | Exemple
2 AX; Linéaire X—A—X 180° BeH;
X X
\A/
AX3 Trigonale plane | 120° BeCl;
3 X
AXE Coudée A <120° 0s
X X
|
AX4 Tétrahédrique A, Environ 109° CH.
e <
X X
X
4 =
. A, .
AXGE Pyramidale - \"”x Environ 107° NH3
X
AXE, Coudée X/-A.\X Environ 105° |  H,O
|
5 AXs Bipyramide trigonale X—T---unx 90° et 120° BrFs
X
X
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T
AX4E Bascule sAix 90° et < 120° SF,4
| ¥x
X
|
AXE; Structureen T X—T{: 90° BrF;
X
X
AXE3 Linéaire DA 180° XeF;
X
X
- X, o
AXe Octaédrique XN#A{IIX X 90 XeFg
X
6 X
AXsE | Pyramide a base carrée Xl x <90 IFs
X .. ‘X
B X///IIH,‘- anll|
AX4E, Plane carrée Rt 90° XeFs
X
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