CHAPITRE Il

ATOMES DANS
LES MOLECULES



Lialson chimique

On appelle liaison chimigue le phénomene qui décrit le
fait que des noyaux, entités de charge positive, sont
astreints a rester dans une méme zone de l'espace; la
distance les separant étant de quelques Angdstroms.

Cette situation n'est possible que si des electrons (au
moins un) sont en interaction avec ces noyaux.

La position d'équilibre est régie par I'ensemble des
Interactions, d'origine électromagnétique, attractives ou
repulsives des charges en présence.

Seuls les électrons de valence des atomes voisins
contribuent a la formation de la liaison chimique, les
électrons du cceur "suivent" le noyau et restent sous sa
seule influence. C'est pour cette raison qu'on dit que la
liaison chimique est établie entre les atomes.



’ION MOLECULAIRE H,*

La liaison chimique la plus simple est contactée entre deux
protons et un électron; c'est I'lon moleculaire H. La
résolution exacte de I'equation de Schrédinger de l'ion
moléeculaire H,* fait dans le systeme de coordonnées
elliptigues. On obtient ainsi les expression des fonctions
d'onde et de leur énergie.

RESOLUTION APPROCHEE

Le mouvement de |'électron est decrit par une fonction
d'onde moléculaire ¥i, combinaison linéaire des
orbitales atomiques d'atomes d'hydrogenes notees ¢, et
sSupposees normees:

La fonction d'onde ¥, est une fonction d'onde
monoéelectronique. Elle porte le nom d'orbitale
moléculaire. Elle est construite par combinaison linéaire
de fonctions d'onde de I'atome d'hydrogene.



La méthode C.L.O.A

Cette methode consiste a considérer que la fonction
d'onde moléculaire est une Combinaison Linéaire des
Orbitales Atomiques.

H, Orbitale Atomique 1s, ==> ¢,

Hg Orbitale Atomique 1sg ==> ¢g

H,—Hg Orbitale Moléeculaire ¥,z

Yig=app,tbog



Aspect Energétique d’une liaison chimique
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Corps purs simples et composes

* Formé par deux elements différents dans
des proportions définies

« H20



melange

* Mélange composition quelcongue de
COIpPS purs

TABLEAU 1.3 Différences entre mélanges ¢t composés

Ses constituants peuvent élre Se4 constiluants ne peuvent pas ére
sépards par des techniques physiques  sépards par des techniques physigues

Sa composition est vanable 5a composition est détermindée

Ses propriétés dépendent Ses propriétés ne ressemblent pas

de celles de ses constituants i celles de ses constituants




Valence d'un atome

« On appelle valence d’'un atome, notée v, le nombre de
liaisons qu’il contracte dans un structure moléculaire. Une
liaison simple compte une fois, double deux fois et triple
trois fois.

« C'est une grandeur variable qu’'on peut classer en valence
courante v,, hypervalence v> v, hypovalence v<y,

Vo(P)=3 dans PH; v(P)=5 dans PCl.
Vo(C)=4 dans CH, v(P)=2 dans CH,



Périodicité de valence

On montre dans ce tableau quelques structures moléculaires.
D est le nombre de doublets libres de I'atome central.

1 2 3 4 5 6 7
H, | MgF, BF, |CH, PF, sF, | IF
CuH| CdH2 | ScH3 | TiCl, VF., | WF, | ReF;
Ybl,| LaF,| Thl,| PaF.| UF,
BH | CH, NH, | SF, BrF, XeF,
ScH | TiCl, | VF, | WBr, | ReF. | RuF,
LaH CeH,| PrF,| UCI, | NpF.| PuF,
NH | SF, CIF, | XeF,
VH | MoCl, | MnF, | RuF, | RhF, | PtF;
PrCl|  NdCl,| PmCl,| PuF,
FH | XeF,
MnH Fel2 CoF, | PtBr,
PmCI SmF, Eul,| CmF,
CoH | PtCl,
EuF Gdl,| ThCl,| CfF,




Prevision des valences

* On peut rationaliser les valeurs des valences
en indiqguant qu'un atome peut exhiber
plusieurs valences, de méme parité dans une
molécule, en introduisant la notion de:

— Valence minimale v.,,= nombre d’electrons
celibataires dans I'etat fondamental

— Valence maximale v, ., égale au nombre total
d’électrons de valence

— Vv variant par pas de deux unités entre ces limites.



Valences possibles
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Caractere metallique

Métaux, non métaux
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Caractere metallique

Métaux, non métaux, métaloiide
Les métaux forment des cations et les non métaux des anions

Meétaux
Metallondes

Non-metaux
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Cations stables




Anions stables




Acides et bases de Lewis

« Un acide est une entité capable de capter un
doublet d'électrons; c'est un centre possedant
une orbitale vacante : le proton H* , métaux de
transition et leurs sels, cations...

* Une base est une entité qui peut ceder un
doublet d'électrons : les anions, les
hetéeroatomes portant des doublets libres...



Les hydracides et oxacides

* Les acides se divisent en deux categories :
les hydracides et les oxacides.
* Les hydracides : formés d’hydrogéne et d’'un non-métal.

On nomme ces cComposes « acide « non-
metall»hydrique »; hydrique est un suffixe que I'on
ajoute au nom du non-metal comme acide
chlorhydrique.

« Les oxacides comprennent au moins un atome
d’hydrogéne, un d’oxygene et un autre non-metallique.

La forme générale de leur nom est « acide (per) non-
metalliqgue » ou « acide (hypo) non-metalleux » comme
acide perchlorique ou hypochloreux.



L’'oxygene forme des composes avec tous les
élements chimiques sauf He, Ne, Ar, et K.

NoL) Cal)

Kb, art)




Exemples

Les oxydes acides produisent des acides quand ils réagissent avec I'eau

SO, +H,0 g H,50,
SO, +H,0 > H,50;
CO, +H,0 »  H,CO,
Les oxydes basiques s produisent des bases quand ils réagissent avec I'eau
Na,O + H20 *  2NaOH
CaO + H,0 »  Ca(OH),

Les oxydes amphotéres produisent dans I'eau des hydroxydes qui peuvent
réagir avec des acides ou des bases

ZnO, BeO-, ALO;", 6a,05, Sn,0,", PbO,"



Peéeriodicité de l'acidité

« La force de l'acidité croit dans une période quand Z augmente.

Bases fortes Espéces amphothéres Acides f{:‘_ts
NaO,  MgO, Al, O3, Si0,, P40y, 505  Cl0O;

NC%JH) MQ%’H)E

AI(OH),

4

Si(OH)4 H;PO, H,50, HCIO4
Acides faibles Acides forts

r



1- NOMBRE D'OXYDATION

Le nombre d'oxydation est une grandeur conventionnelle caractérisant
I'état d'oxydation d'un element dans une espece chimique donnée. Ce
nombre permet de:

- Définir les etats d'oxydation d'un élément ;

- Caractériser les couples redox que 2 de ces etats peuvent former ;

- Préciser si une réaction est de nature électrochimique (réaction
d'oxydoréduction) ou chimique.

Deux méthodes sont employées pour déterminer sa valeur.

Conventions de I'lUPAC. et un ensemble de regles.

La méthode 1 s'applique essentiellement aux composés moléculaires et
elle nécessite de connaitre la structure des molécules. Elle repose sur
les valeurs des électronegativités des eléments. Cette méthode
montre que le nombre d'oxydation d'un atome donné dans une molécule
est un nombre entier.

La méthode 2 conduit a une valeur moyenne du nombre d'oxydation qui
est parfois fractionnaire.

Comme le nombre de charge , le nombre d'oxydation d'un atome dans
une espece chimique est un nombre algébrique sans dimension



http://zurbaran.ujf-grenoble.fr/TICE/barral/popup_electronegativite.htm

2-DEFINITION DU NOMBRE D'OXYDATION
(IUPAC International Union of Pure and Applied Chemistry)

Le nombre d'oxydation d'un atome X, noté no(X),
dans une espece chimique donnée est le nombre de
charge qu'aurait cet atome si tous les électrons de
chaque liaison aboutissant a cet atome étaient
attribués a l'atome le plus électronégatif.

Lorsque les atomes liés sont identiques, les
électrons de la (ou des) liaisons sont équitablement
distribués entre ces deux atomes.



3-EXEMPLES

Moléecule de chlorure d'hydrogene HCI : les électrons de la liaison
H-CI sont attribués au chlore. L'atome d'hydrogene perd donc son
electron: no(H) =+ 1 et no(Cl) = - I.

Molécule d'eau oxygenée H,O,:Le doublet de la liaison

O-0 est partage entre les 2 atomes O. Ceux des liaisons

H-O sont attribués aux atomes O. Les atomes H perdent H g
1 électron, d'ot no(H) = + I, d'oti no(O) = - I. s

Corps simples H, : Les 2 atomes jouent des roles identiques. On
distribue equitablement les électrons de la liaison. On trouve no(H)=0

lons simples On prend pour nombre d'oxydation, le nombre de charge
des ions qui constituent le réseau ionique.

Dans NaCl, on a les valeurs suivantes: no(Na) = + | et no(Cl) = - I.



Acide aceétique : CH;COOH
La structure de cette molécule est bien connue.

-~ ~ N\
I / ‘X °
® O @)
H=— C, —C, H o C @G
C X ) ® o
II—I \ \ & ’ 02\
\O)
X représente I'électronégativité C,:n.0=(7-4).(-1) = - HI
C,:n.0o=(1-4).(-1) = + I
O, :n.o =(4-2).(-1) = -1l
Xo > Xe > X

O,:n.0= (4-2).(-1) = -1l
H:n.o=(0-1).(-1) =+ I




4-REGLES DE DETERMINATION ET
LEURS EXCEPTIONS

1-Le nombre d'oxydation d'un atome dans un corps simple est nul.

2- Dans un corps compose, le nombre d'oxydation de I'hydrogene est
egal a + | (ou a - I si ce corps compose est un hydrure).

3- Dans un corps compose, le nombre d'oxydation de I'oxygene est
egala- Il (ou a- I sicecorps compose est un peroxyde). D'autres
exceptions existent: pour cet élément dans O,F, et dans OF, ou il
vaut respectivement + | et + I1. |

4- L.a somme des nombres d'oxydation des atomes X; constituant un
compose estegale a 0 : .Zno(X;)=0

5- La somme des nombres d'oxydation des atomes X; constituant une
espece ionique est égale a z, nombre de charge de cette espece:

Zno(X)=2z

Les régles 4 et 5 résultent de la conservation du nombre d'électrons de
la molécule ou de I'ion : les électrons perdus par certains atomes
sont évidemment gagnés par les autres. .



5-OXYDANT-REDUCTEUR

L’'oxydation correspond a la perte d’électrons par un corps et
la réduction au processus inverse de fixation d’électrons.

Un corps qui perd des électrons est donc oxyde.

Un corps qui gagne des électrons est au contraire réduit.

Dans les réactions d ’oxydoréduction les électrons sont
transférés d’un corps a un autre.

Le corps qui libere des électrons (et les perd donc) est oxydé
et est nommeée le réducteur de la réaction.

Le corps qui capte les électrons est réduit et est nomme
I’oxydant de la réaction.



Au cours de laréaction :

| ‘oxydant est réduit et le réducteur est oxyde.

Réduction ,
Oxydant + ne = Réducteur

Gain d’e-

Oxydation
Réducteur —_— OXxydant + ne

Perte d’e-

Réduction

Oxydant + ne — > Reducteur
———————————————————

Oxydation



Caractere rédox

* Plus I'électronegativite x est grande plus le
caractere oxydant est marqué.

* Plus I'électronégativite x est faible plus le
caractere réducteur est fort.

* On a donc un caractere reducteur tres fort a
gauche du tableau et un caractere oxydant tres
marqgué pour les eéléments des colonnes 16 et
17. Lorsque deux atomes A et B sont en
présence, le plus électronegatif des deux joue
le role d'oxydant.



Exemples

* Le phosphore

Forme réduite Fonme & Bmantaire Forme oxydée
Nambre d axydation 0 Mamare Eﬁyﬂlhﬂﬂ
minimm M imum
AN +\
P: 352 3ps

[l peut perdre 5 électrons pour atteindre le NO max de +V
|l peut gagner 3 électrons pour saturer sa sous-couche 3p
et avoir le NO min de -I1I.



Periodicité des nombres
d'oxydation

WA
2
1 Numeéro atomique: 13 14 15 16 17 He
PrincipaLx nombres d'oxydation: Symbole de I'élément (3c) fac) {1p 3¢) (2p 2e) (3p 1) 400
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MNom: & "
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Periodicité des nombres
d'oxydation




