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Introduction : les molécules



Introduction

Pourquoi les atomes ou ions s’associent-ils entre eux au lieu de
rester isolés ? Et dans quelles proportions ?

> comprendre l'origine et la nature de la liaison chimique.
Quelles sont les structures et les propriétés des molécules ?

* structure : grandeurs geomeétriques (méthodes expérimentales :
diffraction des rayons X, des neutrons thermiques, des €lectrons.)

* longueurs de liaison
* angles de liaison
* propriétés : grandeurs énergeéetiques

* énergies de liaison (méthodes expérimentales : thermochimie,
spectroscopie)

* potentiels d’'ionisation (méthodes expéerimentales : ESCA,
spectroscopie de photoelectrons)



Historique

Berzelius : interprétation des liaisons comme des interactions électriques;

Newlands : loi des octaves (lié 4 la saturation a 8 électrons de la couche de
valence pour le 2e période) ;

Mendeleiev (1869) : périodicité des propriétés chimiques (nombre de liaisons
engagées par des atomes de la méme famille identique) ;

Thomson (1904-1907) : role des électrons de la couche externe dans la for-
mation des liaisons:

Lewis et Kossel (1916) : liaison due & un « doublet d’électrons », issu de la
mise en commun de deux électrons externes par deux atomes; modéle fondé
sur la couche externe et la régle de l'octet (duet pour H);

1916 également : liaison ionique (autre type de liaison)

Langmuir (1919-1921) : étend I'idée de doublet de liaison au cas ol les deux
électrons proviennent du méme atome



Historique

Heitler et London (1927) : traitement de la molécule de dihydrogéne Hs,

premiére application de la physique quantique a la liaison chimique. « Théorie
de la liaison de valence ».

Mulliken (fin années 1920) : théorie des Orbitales Moléculaires (autre appli-
cation de la physique quantique a la liaison chimique)

Pauling et Slater (1931) : théorie de I’hybridation des orbitales et de la
mésomerie.
Hartree-Fock (méthode SCF -Self-Consistent Field- : champ auto-cohérent)) :

calculs aujourd’hui effectués par des programmes informatiques (dont calculs
itératifs) pour calculer les énergies et les densités électroniques.



Les molécules et les branches de la chimie :
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Les molécules : liaison covalente

Molécules organiques Molécules inorganiques
PN
Méthane T I 108.70 pm P O N
(hydrocarbure : C. H H
un alcane) H \ 'H
H Eau
a (oxyde de dihydrogene)
Saccharose F
C12H22011 (un ose) F'n,, .nﬂF

FY I F
F

Hexafluorure d'uranium

Mode¢le moléculaire : carbone gris, oxygene rouge, hydrogene blanc



Les molécules : liaison covalente

Molécules inorganiques : divers corps simples du carbone

Diamant et graphite Fullerenes et nanotubes de
carbone (nanomatériaux)



Macromolécules :
polymeres 1D, 2D ou 3D d’'un motif élementaire
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Les complexes (ou composeés de coordination) :
liaison de coordination (métal - autre atome)

NH, 3+
HaNa,,, wNH;
t,, CO““““
(Cl)3
H3N/ Sk,
NH;
Un complexe de Co(III) Un complexe de Bi(IlI)

ici représentation dans l'espace reconstituée par un
logiciel a partir des données de diffraction des
rayons X sur un cristal de ce complexe.

Les sphéroides représentent la position des atomes,
entachée d'une petite incertitude de mesure.

ici representation
conventionnelle en
perspective de Cram



Les composes organometalliques
liaison organomeétallique (meétal-carbone)

Fe Cl

Ru=

cl” Ph
Ferrocene

P(Cy)s

catalyseur de Grubb : composé
organometallique du ruthénium

(application : catalyse la métathese des
oléfines (alcenes))



4.1 Liaison et stabilité
des molecules




Origine de la liaison entre deux atomes

Deux types d’interaction ¢lectrostatique entre atomes :

> interaction attractive :

— entre le noyau de ’un (chargé positivement) et les
clectrons de I’autre (charges négativement)

-~ interaction répulsive :

— entre leurs nuages ¢lectroniques (chargés négativement) ;

— entre leurs noyaux (charges positivement).



Origine de la liaison entre deux atomes

A(g) T B(g) - A-B(g

Exemple : H(g) + H(g) > H—H(g)

Expérience de pensée :
atomes initialement a I’infini, qui se rapprochent

* A longue distance, I’attraction (énergie négative) I’emporte :
CX. H2
attraction noyau 1 - ¢lectron 2 et attraction noyau 2 - ¢lectron 1
* A courte distance, la répulsion des nuages ¢€lectroniques
(énergie positive = répulsive) I’emporte.

courte distance = environ 0,1 nm, ordre de grandeur d’un
diametre atomique



Energie potentielle d'une molecule diatomique

Energie potentielle totale d'une molécule diatomique : U= E+V__
ou E énergie ¢électronique (valeur propre de 1'hamiltonien)
et V. énergie d'interaction ¢lectrostatique répulsive des noyaux.

(dans le cadre de I'approximation de Born-Openheimer).
R = distance internucléaire ; Re distance internucléaire d’equilibre (longueur de liaison)
D = ¢énergie de dissociation de la molécule en ses atomes constitutifs.

Source : Rivail J.-L. Elements de chimie quantique, Editions du CNRS, 1989



Longueur de liaison

Définition :
longueur de liaison d = distance internucléaire d’équilibre Re

Mais : liaison = « ressort » qui oscille autour d’une position d’équilibre

Mesure des longueurs de liaison :
radiocristallographie, RMN, spectroscopies

benzene CgHg :

d(H-H)=0,074
(H-H) P 4(Cc-0)=140 pm
H

—C)=154
gig=€§=1§3 113)1;11 - :J:;H -H d(C-O)=143 pm
d(C=C)=120 pm ) f:: )R d(C=0)=123 pm




Energie de liaison

La liaison existe car E(A-B) < E(A) + E(B)
E, = - E(A-B) énergie de liaison = énergie de dissociation de

la liaison D(A-B) = ¢nergie a fournir a 0 K pour dissocier la
liaison en atomes gazeux a ’infini I’un de ’autre

D(A-B)> 0
A-B(g) ~ A(g) T By

E(A-B) <0
N exemple :
g \ D(H-H)=436 kJ/mol
r -
T\ = E(A) + E(B)
E(A-B) [ ------- ' énergie de dissociation de la

liaison = D°(A-B) =E; >0



4.2 Modele de Lewis
des molecules

Gilbert Newton Lewis
physicien et chimiste
ameéricain

(1875-1946)

Lewis G.N. (1916) The atom and
the molecule. J. Amer. Chem. Soc.
Vol. 38, no. 4.




Structure de Lewis des atomes :
couche de valence

 Electrons de valence > forment les liaisons entre atomes

e Structure de Lewis de la couche de valence des atomes :

» ¢lectrons célibataires : points
e doublets d’électrons appariés : double point ou trait




Structure de Lewis des molécules :
formation de la liaison entre atomes

* modele de la covalence

* modele de la coordinence

'I-I I-Il II-' '-I| 4 directions pour les
H—BI 4 |N._.|-| A— H"B"'N"H dﬂlg;tt:':;mlaﬁ
I | | |
H H H H
B — hared ’
Lone pair H ~ Share B N
T r I pair H
He—eN (f) + H —— H-—-T\IJ H| — |H— N—=H
H (Hydrogen [ H — _/H J‘

ion)

(Armmania)

Donar

A*+B*—-A-B

ICT" + |CT" — |CT - C]

Hia—: Gl

Al+B— A" - B~

Acceptor

Application : la liaison de
coordinence explique

I’existence des complexes
de coordination

1,
n,
,,

NH;

t““

NH3;

\\\\‘“ N H3

3+

NH5




Liaisons multiples

Si deux atomes possedent plusieurs €lectrons célibataires
sur leur couche de valence, alors ils peuvent mettre en
commun plusieurs doublets d’électrons.

2 doublets mis en commun : 3 doublets mis en commun :
liaison double liaison triple

O+0—*OO or :O=O:: :|§1-+:r51-—-:m:::m: or IN=NI

L



Méthode de construction des molécules
Regle de 'octet

Regle de ['octet :
La stabilité maximale pour une molécule ou un ion moléculaire, est obtenue
lorsque chaque atome de la 2¢"¢ ou de la 3*™¢ période est entouré de 4 paires

d’électrons soit 8 électrons (octet) sur sa couche externe, et que les atomes d’hy-
drogéne sont entourés d'une seule paire d’électrons (duet).

Cela revient a ce que chaque atome adopte la configuration électronique externe
du gaz rare qui le suit.

Attention !

— début de 2e periode : exceptions (octets incomplets : 4 ou 6 €lectrons)
CX. BeH2

— 3e période : exceptions (dépassements de 1’octet : 10 ou 12 électrons)
molecules hypervalentes

cX. PCIS, SF6

(mais la chimie quantique a montré qu'il vaut toujours mieux privilégier des formes respectant
l'octet, quitte a ce qu'elles soient chargées voire 1oniques)



Méthode de construction des molécules
Valence des atomes ou des ions

Définition : Valence

Nombre de liaisons que peut former un atome.

Mais... parfois la valence est unique, parfois plusieurs valences
peuvent exister.

Exemple : carbone C 1s?2s5°2p” Ce
2 ¢lectrons célibataires donc 2 liaisons covalentes possibles (valence = 2).

Or le m¢ethane de formule CH, existe ! (4 liaisons covalentes : valence = 4).
De méme, la plupart des molecules organiques ont un carbone fétravalent.

Comment I’expliquer ?



Meéthode de construction des molécules
Etats de valence des atomes ou des ions

Etat fondamental de valence Autres ¢tats de valence
Valence la plus basse = Obtenus a partir de
nombre d’¢lectrons célibataires configurations légerement
de la couche de valence, excitées (virtuelles).
dans la configuration Pour cela, on s€pare des doublets
fondamentale de I’atome. d’¢lectrons appariés et on place

les électrons dans des cases
quantiques vacantes.

configuration fondamentale | configuration excitee
15%25%2p? 15225123

MO | MO
[oN o

Valence maximale : stabilisation
maximale de la molécule (chaque liaison
contribue a abaisser 1’énergie).



Méthode de construction des molécules

Méthode :

— décompter tous les électrons de valence des atomes constitutifs de la molé-
cule,

— @crire les enchainements entre atomes en créant au moins une liaison entre
chaque atome (en respectant leur valence et en étant réaliste)

— placer les électrons non utilisés sous forme de doublets de telle sorte que la
regle de l'octet soit vérifiée pour chaque atome,

— placer si nécessaire les charges réelles et les charges formelles.

Exemple simple : la molécule d'eau H O

H— O —H




Formule de vérification
du nombre de liaisons et de doublets

Attention ! S'applique seulement si la regle de ['octet est respectée

Nombre d’électrons de valence total : n,

Nombre d’électrons a saturation : n, = nombre d’atomes de 2e et 3e période * 8 4
nombre de H * 2

On en déduit :

Nombre de liaisons : n; = "™

Nombre de doublets non liants : n,; = E’“T_”*“



Electrons liants ou non liants

Definitions :

Les doublets d’électrons assurant les liaisons sont dits liants.

Les doublets d’électrons appartenant en propre a un atome sont dits non-liants
(ou nommés doublets libres).

doublets liants

Lo

doublets non liants




Modele de Lewis des molécules :
formes mesomeres — quel est le probleme ?

Exemple : I’1on nitrate NO," (1on moléculaire) 0 o
un polluant des eaux di a l'utilisation d'engrais azotés ! N+ pd

N
...en fait les 3 oxygenes sont equivalents !

> 1l faut écrire les 3 structures possibles, O
différant seulement par des ¢lectrons dits délocalisables

@'l-?;xﬁf?’?' El'E}ﬁﬂEﬁ'E

- -

ol . O,

i -




Calcul des charges formelles

Petite formule pour calculer la charge q portée par chaque atome A
(quand il y a une charge) :

Qo — Ty — ”e-niﬂ — HB_IE

= n, — (nombre d’électrons non liants de a) — (nombre d’électrons liants de a)

n étant le nombre d'électrons de valence de A 1solé



Modele de Lewis des molécules :
formes mésomeres

Linus Pauling, physicien et chimiste
americain (1901-1994)

Prix nobel de chimie 1954

Prix nobel de la paix 1962 (pour son
activisme contre le nucléaire militaire et la
guerre en géneral)

The nature of the chemical bond
série d'articles (1931-1932) et livre ¢éponyme.



Modele de Lewis des molécules :
formes mésomeres

Exemple : I'1on nitrate NO,

Les 3 structures possibles sont nommees formes mésomeres.
L'ion nitrate est une superposition des formes mesomeres.

. CI._ q['} * I:I'., iI.:.-*E:I l":'- I:EI *:;
B._‘\\@g_. B\j\\%ﬁ :‘\"\\._“\\?_H’_'_.-"j
N - o= ) - o
(-u : . 0, EJ':’ J
o-- ol
Q-(m}
ﬂ/ \h

-(2/3) -(2/3)



Formes mésomeres

Définition : formes mésomeres

Les formes mésomeres sont des structures de Lewis d'une méme molécule, ne
différant que par une localisation différente de certains doublets de liaison ou de
doublets non liants (et non par l'ordre d’enchainement des atomes).
Dénomination : formes mésomeéres ou formes résonantes ou formes limites.

On passe d’une forme limite a une autre par déplacement de doublets d’électrons,
dits délocalisables.

Définition : hybride de résonance
La molécule est la superposition (au sens des superpositions quantiques de
fonctions d’onde) des formes mésomeéres. On 1'appelle un hybride de résonance.

Ordre de priorité indiquant 'ordre des poids des diverses formes mésomeres :
— les formes respectant 'octet et non chargées ont le poids le plus élevé,
— puis les formes respectant 1'octet et chargées,

— puis les formes ne respectant pas l'octet.




Modele de Lewis des molécules :
formes mesomeres (benzene)

modele de Kékulé du benzene (1872)

O mais faux : 1l y a en fait une seule longueur de
lhaison experimentale ! (diffraction RX, 1929)
120 C v
O-0 QO T
2 formes mésomeres représentations
majoritaires

Longueur de liaison : d(C-C) =139 pm
intermédiaire entre simple (154 pm) et double (134 pm)



Energie de resonance

La résonance (= mesomérie) (= délocalisation €lectronique)
stabilise une molécule.

Energie de
la molécule

A

@ cyclohexatriene

energie de résonance
151 kJ/mol stabilisation énergétique due a
la résonance

4 benzene




Modele de Lewis des molécules :
formes mésomeres (poids relatif)

a-enone (cétone conjuguee)

0l a1
i + 0 o]
majoritaire minoritaire

oxyde de diazote

N=N—0~ = “N==0

majoritaire minoritaire

Application
La présence de charges partielles sur certains atomes du fait de la
mesomerie, permet d’expliquer leur réactivité
(chimie organique : molecules €lectrophiles ou nucléophiles).



Modele de Lewis : limitations

* Lewis traite les liaisons multiples toutes a l'identique : faux !
(différence entre liaison O / liaison TT)

« H, existe : donc 1 seul électron suffit a la liaison

e La structure de O, selon Lewis est fausse :
N— N\
O=0
en fait O, est un biradical (2 €lectrons celibataires)

la preuve : la molecule de O, est paramagnétique :
O» lévite dans un champ magnétique



Le dioxygene O, est paramagnetique...

La preuve : O, levite dans un champ magnetique !

2(1)
Vidéo : https://youtu.be/Lt4P6ctt06Q?t=1m50s

Dans cette vid€o, au début est verse du diazote liquide /V, o entre

les poles d'un aimant ou regne un fort champ magnétique : le
diazote N, , diamagnétique, coule sans interagir avec le champ

magnétique.

Puis du dioxygene liquide O, o ©st versé : celui-ci reste confine

entre les poles de I'aimant ; en effet chaque molécule de O,

paramagnétique, s comporte comme un petit aimant et est soumise
a une force attractive lorsqu'elle est placée dans I'entrefer de 1'aimant.


https://youtu.be/Lt4P6ctf06Q?t=1m50s

4.3 Geometrie des molécules

Théorie VSEPR
(Gillespie, Nyholm, Sidgwick, Powell. 1957)




Qu’est-ce que la geometrie d'une molécule ?

Géométrie d'une molécule : ¢’est la disposition dans
P’espace des atomes qui la constituent.

Pour la décrire, 11 faut donner :
* les longueurs de liaison (distances entre les noyaux des atomes
11és)
* les angles de liaison (angles que forment entre elles les liaisons

ayant un atome commun)

* les angles diedres (angles dans I'espace entre les plans contenant
les liaisons d’un atome et d’un autre atome auquel il est 11¢).



Géometrie des molécules : theorie VSEPR
(Gillespie, Nyholm, Sidgwick, Powell. 1957)

m nombre d'atomes X liés a A
n nombre de paires libres E possédées

par A

Figure de répulsion : dépend de la
valeur de n+m (liaisons + paires libres)

Géométrie : partie de la figure
contenant les atomes

VSEPR
« Valence Shell Electron Pair
Repulsion »
repulsion des paires électroniques de
valence

Molécules de type AX E

MM
deaite, lindairs
o~ LRL®

AX, § e

. I-" LI

Liangle dquilatéral h'—'-—'ﬂ, :

a= ]EUI\.'- '-:"'-__ _ ____.-":Iu
. v

_____
lllllllll

AXoE

conde
o envinon 12907

AN
pyramidale
o chvingn 109
AX-E,

a .

cuude
o, enviran "

AN

dérivi de 12 bipyramide rgonole

AX:E
AX,F,

dérive de 'netasdra



Géomeétrie des molecules :
principe de la theorie VSEPR (Gillespie)

On considere une molécule de type AX,,E,, ou :

A = atome central

Les électrons de valence de A sont soit engagés dans des liaisons avec des atomes
(notés X, en nombre m) par des paires liantes -liaisons simples, doubles ou triples-
, Soit restent sous forme de paires non liantes (notées E, en nombre n).
Définition : loge = région dans l'espace occupée par une paire liante ou non
liante.

Nombre de loges [=m+n

NB : une liaison multiple occupe une loge, tout comme une liaison simple.
Hypothese : toutes les paires liantes ou non liantes de la couche externe de A
sont situées a la méme distance de A, autrement dit sur une sphere.

Principe du modéle : les paires d’électrons de wvalence, liantes ou non liantes,
s’éloignent le plus possible les unes des autres de facon a minimiser leur
répulsion.

Le probleme revient placer l=m+n points sur une sphére de facon a ce qu’ils
soient les plus éloignés possibles les uns des autres. Cette disposition définit la
figure de répulsion.




Géomeétrie des molecules : théorie VSEPR
Figures de repulsion suivant n+m

AR,

draite, lindairz
o — 1HL®

AX, Sl

Cinngle dquilaral =L b
Q= 120° P,

A,

étaddrs =
prrvede trigonale
o= 10

AN,
hapyramide toigele

i - 1207
A = e

AX, ,:".__... -
netasdia \:_

rr = 0

I'I‘.n—.

AXoE

coide
o environ 1207

AX-LE
pyramidale
o chvinon 1097

AX-E,
cunde
o envirgn [0

ANF,

dirive di 12 biprramide migonole

AXE
A%, F,

dleied de 'netasdra

Droite

Triangle

Tétraedre

Bipyramide a
base triangulaire

Octaedre



Géomeétrie des molécules : théorie VSEPR

Géomeétrie

S1 AXm (pas de doublets libres)

geometrie = figure de répulsion

S1 AXmEn (doublets libres)

geometrie = sous-ensemble de la

figure contenant les atomes
(donc hors paires libres)

Source du tableau : Wikipedia
http://fr.wikipedia.org/wiki/Th%C3%A9orie VSEPR
Licence : Creative Commons BY 3.0

Nombre de
liaison

B

Géométrie de base
0 paires d'électrons
non-liants

inéaire
X—A X
inéaire
o x
X—A
\X
triangle (plan)
T
A LI
ey
X -~ \ X
X
tétraddre
|
x Ty
2A— X
b, |
X

bipyramide trigonale

X

Ol

X T"""::x

X

ccladdre

1 paire d'électrons
non-llants

E—A

lindaire

X

coudée

E

A Fi "
1
X -~ \ X
X
pyramide trigonale

I
X—A—X

/ ‘l:;f
A X

balangoire (eoosaw)

X

Xusay,, l X
x-"'l“"'x

E

pyramide &
base carée

2 paires d'électrons | 3 paires d'électrons

non-liants non-liants
E.,,
s
A—X
i
lindaire
E E %

3%

coudée E
linéaire
E E T
?“_T_x x_/&—x
E
forme an T lindaire
E
x“l];rl..iiitx
X | Ty
E
carrd (plan)


http://fr.wikipedia.org/wiki/Th%C3%A9orie_VSEPR

Cas de la bipyramide

1l faut placer le doublet libre en position
cquatoriale (c’est le plus loin des liaisons)



Affinage : doublets libres

H = P
J- W o

H d-"H H 4 H &4 H
H 1 H o H 10

FIGURE 4.22 — Géométries (avec les angles) de CHy, NH3 et H,O

molécule CH;y NH, H,O
angles 10928 107°36° 104°30°

La répulsion exercée par un doublet non liant est plus forte que celle
exercée par un doublet liant : cela conduit a une diminution des angles des
liaisons opposeées.



Affinage : liaisons multiples

La répulsion exercée par une liaison multiple (double : j électrons; triple : 6
électrons) est plus forte que celle exercée par une liaison simple (2 électrons) : cela
conduit également a une diminution des angles des liaisons opposées.

Exemple : méthanal H,C'O

Type de molécule : AX3 (Atome central : C)

figure = géométrie = triangle plan.

Les angles théoriques valent 120°. Leur valeur est modifiée du fait de la double

liaison C=0.
N
C

S



Affinage : electronegativite

St ['atome central est relié a un atome différent, donc d’électronégativité y dif-
férente, le doublet de liaison est déplacé vers [’atome le plus électronégatif des deuz.
St c’est 'atome central : la répulsion du coté de ['atome central est plus importante,
ce qui conduit a un élargissement des angles.

St c’est l'atome [i€ a lui : la répulsion du coté de ['atome central est moindre, ce
qui conduit a un rapprochement des liaisons et donc une diminution des angles.

Exemple : Comparaison des angles entre N H; et NF3 d'une part, entre H,0O
et F,0 d’autre part.

X(F') > x(N) donc 'angle dans N F; diminue par rapport & N H; ou x(H) < x(N)
x(F') > x(O) donc 'angle dans F>0 diminue par rapport & H»O ou x(H) < x(O)



Affinage : electronegativite

Exemples
.9
H F/—"F
H F
107.3° 102°
QO@ QOZP
H " H F7F
104.5° 103.2°

FIGURE 4.23 — Comparaison des angles entre NH; et NF5 d'une part, entre H,O
et F»0 d’autre part.



4.4 Polarite des molecules
Moment dipolaire electrique




A quoi sert la notion de moment dipolaire?

Utilité théorique :
I'existence de certains solides ou liquides (phases condensées)
donne une indication indirecte sur la géomeétrie d'une molecule

la solubilité (ou pas) d’'une substance dans I'eau ou autre solvant
polaire

Interactions intermoléculaires expliquant :

 formation de micelles 0 ®

(ex. savon/graisse) ﬁl‘?&“
o

"z,
ol %ﬂii

V7

* la bicouche lipidique
des cellules




A quoi sert la notion de moment dipolaire?

- un exemple d'utilite pratique :

les dispositifs d’affichage a cristaux liquides, souvent polaires

(ici, cristaux liquides nématiques)

orientation des molécules
dans un cristal liquide
nématique

/- EEE EEEEEE

0++00++ ++0++++

dispositif d'affichage a LED

source : Lozere/Wikimedia Commons

o
oA

TS ecran LCD a
L S cristaux liquides




Moment dipolaire electrique :
exemples de molecules polaires

uw=1,86D
O\
0 o) 104.45°
H—F  H H
91.7 pm

Une molécule polaire est une O

molecule dans laquelle la

répartition des charges est / \
dissymétrique. H O+ O+ H
e moment dipolaire électrique

est un vecteur qui caracterise
cette répartition.




Rappels de physique : diplle électrique

Deux charges positive et négative de méme valeur absolue, situées a une dis-
tance d I'une de I'autre, constituent un dipdéle électrique.

d
A o= »e B

+q -q




Rappels de physique : moment dipolaire électrique

Unité : C.m

i = qBA = qdit

ou u vecteur unité dirigé de B (charge négative) vers A (charge positive).

p=qd

ou q charge en Coulomb (C), d distance entre les charges (nm).

i=qBA=qd i
-
Aoe o B
+q -q




Unite derivee : le Debye

Définition : le Debye? est la valeur du moment dipolaire d’un dipdle constitué de
deux charges +e et -e situées a une distance d’un Angstrom.

1Debye = ed = 1,602.1071.1071° = 3,33564 x 107*°Cm

Calcul d'un moment dipolaire en Debye :

q
= 48-d
.l'-’E'D e TLTTL

ou q est la charge de chaque pdle, e la charge élémentaire et d,., la distance entre
les charges en nm.



Calcul direct d'un moment dipolaire
en Debye

Démonstration :
K .m qdm

~ 3.33.10-30  3,33.10-30
led,,

~ 3,33.10-%
1,602.10-19.109 ¢

HD = ~3 g3 70-30 g

q
= 48—-d
Hp e T

2%,

1D




Origine de la polaritée des molécules

H, HCI
Doublet liant également réparti entre =~ Doublet liant plus attiré par CI, plus
les 2 atomes de H car identiques électronégatif

H H

Nuage électronique symétrique Nuage électronique dissymétrique
Les barycentres des charges positives
et négatives sont confondus (au milieu
du segment internucléaire)

La liaison est non polarisée La liaison est polarisée
La molécule est apolaire La molécule est polaire

Le barycentre des charges négatives
est décalé vers le chlore



Liaison polarisee

Définition :

Une liaison polarisée existe entre deux atomes d’électronégativité différente : le
plus électronégatif attire vers lui les électrons de la liaison. Elle est représentée par
une fleche dirigée dans le sens de la polarisation : de I’atome le plus électropositif
vers 'atome le plus électronégatif.

Ainsi, si B est plus électronégatif que A :

A e - o B



Charges partielles

Définition :
Dans une liaison polarisée, ’atome le plus électronégatif possede une charge par-

tielle négative notée —oe ou 0, le plus électropositif une charge partielle positive

notée +0e ou 07, égales en valeur absolues puisque la molécule est globalement
neutre.

Comme il s’agit de charges partielles et non entiéres, ona : 0 < ¢ < 1.

A e > e B
+0e = 0* 0e=0




Liaison covalente, iono-covalente, ionique

¥

FIGURE 4.24 — Liaison FIGURE 4.25 — Liaison iono- FIGURE 4.26 — Liaison
covalente : § = 0 covalente : § = 0, 16 quasi-ionique : § = 0,9



Caractere ionique partiel

Définition :
caractere tonique partiel d’une liaison :

M —_5

c.1.p. =
Hionigue

OU Lionique = €d moment dipolaire de la liaison si elle était purement ionique et
ou d est la fraction de charge partielle.
c.i.p. exprimé en pourcentage ionique :

c.i.p. = 1006%




Moment dipolaire moléculaire

Définition :

une molécule polaire, du fait de la dissymétrie de son nuage électronique, pos-
sede un moment dipolaire créé par la non coincidence du barycentre des charges
positives G (affecté de la somme +q des charges positives des noyaux) et du ba-
rycentre des charges négatives G~ (affecté de la somme -q des charges négatives
des électrons). Ce moment est défini par :

de norme (1 étant la distance




Exemples de molecules polaires

FIGURE 4.27 — Moment dipolaire de FIGURE 4.28 — Moment dipolaire de
HCI, molécule polaire (u = 1,07D) H,0, molécule polaire (u = 1,85D)



Exemples de moments dipolaires

Molécule HF HC! HBr HI SO,
Moment dipolaire (D) 1,83 1,08 0,82 0,44 1,61
Molécule HO H,S NH; CO H,CO

Moment dipolaire (D) 1,85 0,95 1,49 0,11 2,33

TABLE 4.1 — Moments dipolaires de molécules, en Debye



Moment dipolaire de liaison

Dans tous les cas, le moment de liaison est défini pour une liaison A-B par :

i=0eBA|

ou 4 est la valeur absolue de la charge partielle portée par chaque atome.

Sa norme vaut (d étant la longueur de liaison : d = ||BA||) :

,uzcied‘

Cette définition est équivalente a la précédente pour une molécule diatomique.
Vi
-
A e > e B

+0e d -0e




Moment dipolaire de liaison

Moment de liaison exprimé en Debye :

u=482d = 485d ot d en nm
e

Liaison H-C C-0 C=0 C—-N C-Cl C-1
Moment dipolaire (D) 0,4 0,74 2,3 0,22 1,46 1,19

TABLE 4.2 — Moments dipolaires de liaisons, en Debye



Moment dipolaire d'une molecule

seul le moment dipolaire d’'une molécule a une realite
physique

Il est en effet mesurable (par la permittivite
dielectrique du milieu, en phase gaz ou en solution)

les moments dipolaires de liaison sont des
constructions theoriques

on peut calculer le moment dipolaire de la molécule
par 'approximation suivante :

7 .~ 7
Hmoléeule = § :Jﬂ'ﬁmiauns




Influence de la geomeétrie
sur I'existence d'un moment dipolaire

e CCly tétrachlorométhane
(utilisé comme solvant enchimie organique).

e Up(C-Cl)=1,46 D... mais p(CCly) = O strictement !

» car CCl4 a une geometrie tetraedrique
la somme vectorielle des moments de liaison est nulle.

Cl
I T 2. Heer=0



Influence de la geomeétrie
sur I'existence d'un moment dipolaire

Stereoisomere Z (« cis ») Stéereoisomere E (« trans »)
du dichloroethylene du dichloroethylene
H H H #«Cl

\ /

c c c=C
c/1Ncl o’ H

Heey u:u'




Caractere ionique partiel
d'une liaison

Définition :
caractere tonique partiel d’une liaison :

M —_5

c.1.p. =
Hionigue

OU Lionique = €d moment dipolaire de la liaison si elle était purement ionique et
ou d est la fraction de charge partielle.
c.i.p. exprimé en pourcentage ionique :

c.i.p. = 1006%




Exemple : HCI

. M
H —¢I®

Expérimentalement, on mesure : u = 1,07D
Direction : x(H) = 2,1; x(Cl) = 3,2 donc H est moins électronégatif que ClI :
H porte une charge partielle positive, Cl une charge partielle négative, donc i est
dirigé de Cl vers H.
Lionique = €d(C.m) = 48d(nm)(D) = 48 - 0,136 = 6, 53D
ci.p. =0 = % = 0,164 = 16,4% de caractére ionique partiel.
Conclusion : dans HC!, H porte une charge partielle de 0,16¢, Cl de -0,16e.
NB : longueur de liaison : d = 0,136 nm
On retrouve & 'inverse p par la calcul : u = ded(C.m) = 48d(nm)



Exemple : H,O

-20e

Homw, /'O\ ﬁ”Hl . .
™ Hom, How,
i /O\
< T /2
tf,ﬁ . /_‘_"ﬁ,\ H ' Hi o H 2 -
a=104°45 +0e +de

- 52“23'
H H | HHJ}'

Moment dipolaire de H O : p=1,85D

longueur de liaison : d(O-H) = 95,84
nm



Exemple : H,O
b0 = Hom, + o,

x
WH,0 = QHGHC":-'S(E)
HH,0
2c0s(5)
1,85 1,85

2c0s( 10415 ~ 2c0s(52723)

Hoxg =

HoH =

HOoH = 1: 51D

Calcul des charges partielles :

Uuoy = o0ed d'ou d=u,,/ed
A.N.:86=1,51.3,33.10°°/(1,6.107"°.95,84.10°)
0=0,33etc.i.p=10006= 33 %

Dans HZO, les hydrogene portent une charge partielle de + 0,33,

I'oxygéne une charge partielle de -0,66, et la liaison O-H est une liaison
iono-covalente possédant 33 % de caractere ionique partiel.



Application du moment dipolaire :
des molécules amphiphiles, a la fois polaires et apolaires !

queue apolaire teéte polaire
oléate de sodium
— wa-  (tensioactif, composant du
savon)
O O sodium lauryl sulfate
\¥/4 (tensioactif, base lavante

S
o0~ N0~ Nat des gels douche et

Oleoy o Glycérol  Choline shampoings industriels)

o E phosphatidylcholine
\/\/\/\/\/\/\/\H/E'w" “‘“#”D“F”*D““”ﬁlﬂ{f (tensioactif, composant des

_ O 0 O membranes cellulaires)
P almitoyi Phosphate

I
G H 2 ll'll"ll’ ‘l-\t ’@ C — N . | | , ; :
\ Qﬁm | cristal liquide nématique :
c.-f:e./ \M / : cyanobiphenyle

Heptane | Biphényl Groupe
| cyano

noCB
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