Chapitre : 1                                                                                             
Tableau périodique

I. GENERALITES SUR LE TABLEAU PERIODIQUE : 
I-1) Définition du tableau périodique : 
La classification périodique des éléments ou simplement tableau périodique des éléments (également appelé table de Mendeleïev), représente tous les éléments chimiques, ordonnés par numéro atomique croissant, et organisés en fonction de leur configuration électronique. Son invention est généralement attribuée au chimiste russe Dimitri Mendeleïev, qui construisit en 1869 une table différente de celle qu'on utilise aujourd'hui mais similaire dans son principe.
I-2) Classification périodique de D. Mendeleïev (1869) :
 	Mendeleïev élabore le classement le plus proche du tableau périodique actuel, en plus du classement des éléments chimiques par masse atomique croissante, il met dans les mêmes colonnes les éléments ayant les propriétés physico-chimiques voisines. Ce tableau contenait des cases vides car tous les éléments n’avaient pas encore été découverts, on en connaissait 63 éléments à l’époque Figure 1.
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Figure 1: Tableau  de Mendeleïev en 1869
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 I-3)  Classification périodique moderne : 
Actuel  le classement  des  éléments se fait  par le  numéro atomique Z croissant. Il diffère peu de la classification selon l’ordre croissant des masses atomiques,. Alors. Ce tableau devrait comporter 32 colonnes et 7 lignes, mais pour diminuer l’encombrement du tableau on représente deux séries d’éléments de Z = 58 à 71 et de Z = 90 à 118 en dessous du tableau principal qui comporte 18 colonnes (groupes) et 7 lignes (périodes) Figure 2
 .


[image: ]
Figure 1 : tableau périodique des éléments sous sa forme actuelle





II)  Description du tableau périodique :
 Le tableau périodique est également subdivisé en :
-7 lignes appelées périodes.
-18 colonnes appelées familles ou groupes.
-4 blocs (S, D, P, F).
II-1). Périodes :
 Une  période est définie par le remplissage progressif des sous-couches électroniques s, p, d et f (selon la règle de Klechkowski) à mesure qu’on progresse à droite du tableau.
Une ligne horizontale du tableau périodique constitue une période. Les périodes sont au nombre de 7 et de longueurs différentes. Le numéro de période correspond au nombre quantique principal n de la couche externe.
  Remarque :
Une période correspond au remplissage progressif des sous-couches électroniques s, p, d et f (selon la règle de Klechkowski) .

[image: ]
Figure 3 : la règle de Klechkowski



II-2) . Groupe :
Le tableau périodique est constitué de 18 colonnes réparties en 9 groupes (I à VIII et 0) comportant des sous-groupes (A et B). 
-Sous-groupe A (IA jusqu’à VIIIA ),: contient les éléments dont la sous-couche externe est ns ou np.
-Sous-groupe B (IB jusqu’à VIIB). : contient les éléments dont la couche externe comportent  la sous-couche d.
  Remarque :  
-Numéro (I, II, III,…)  de groupe correspond au nombre d’électrons de la couche de valence  (ns, np)  pour les sous-groupes A 
-Le groupe correspondant aux gaz rares qui devrait constituer le groupe VIIIA est noté groupe 0. 
 -Pour les sous-groupes B, le numéro (I, II, III,…) de groupe correspond au nombre d’électrons de la couche externe (ns + (𝒏−𝟏)d), sauf si le total est de 8, 9 ou 10 (alors le groupe VIIIB est noté groupe III ) ou si le total est de 11 ou 12 (alors IB ou IIB). 
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-un groupe ou colonne  comprend un ensemble d’éléments chimiques qui ont  la même  la même structure électronique externe forment une famille.
Exemple :



C. Blocs : 
Le tableau périodique est divisé en 4 blocs (s, p, d et f) selon le type de la dernière sous-couche de valence occupée Figure 4   . 
Bloc S : constitué des colonnes 1 et 2, qui contiennent les éléments dont la configuration électronique  de la couche de valence comprend ns1 et ns2. 
Bloc p : se compose de six colonnes de 13 à 18 et correspond au remplissage progressif de la sous-couche  np
Bloc d: est constitué de 10 colonnes de 3 à 12 donc  Il est placé entre le bloc s et le bloc p, mettant en jeu le remplissage progressif de la sous-couche (n−1)d.
Bloc f : Ce bloc présenté en deux lignes, est placé en bas du tableau principal. Correspondent au remplissage des sous-couches f.
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Figure 4 : les blocs de tableau périodique 

.
D- les  familles principales du tableau périodique :
Bloc S:
1- les  métaux alcalins ; (colonne 1, groupe IA sauf l’hydrogène) : la  configuration électronique de la couche de valence est  ns1. Ils donnent  tous des cations en perdant un électron (Li+, Na+,K+ etc…)
2- les alcalino-terreux :(colonne 2, groupe IIA) de structure électronique externe ns2. Ils possèdent deux électrons de valence. (Be, Mg, Ca, Sr, Ba et Ra) qui  forment tous des cations en perdant deux électrons ( Be2+, Mg2+, Ca2+ etc ) 

 Bloc P:
On distingue :
- Les métaux terreux : (colonne 13 ou groupe IIIA   ) de  structure électronique externe ns2 np1 Exemple : Bore, Aluminium, …
-Les carbonides ou cristallogènes : (colonne 14 ou groupe IVA   )  leurs  configurations se termine par  ns2np2. Exemple : Carbone, Silicium, …
-Les azotides ou pictogènes : (colonne 15 ou groupe VA) :la  configuration électronique de la couche de valence de type  ns2np3 Exemple : Azote, Phosphore, …
-Les   chalcogènes : (colonne 16 ou groupe VIA)  ns2np4. Exemples : Oxygène, Soufre,…

-Famille des halogènes (colonne 17, groupe VIIA ) de structure électronique externe ns2 np5 ils ont 7 électrons de valence. Elle comprend le fluor, le chlore, le brome, l’iode et l’astate, ils sont des non-métaux.
- Famille des gaz rares ; (nobles ou inertes) (colonne 18, groupe VIIIA ou 0), cette famille comprend l’hélium, le néon, l’argon, le krypton, le xénon et le radon, ils possèdent tous une couche externe de type  ns2np6 sauf He 1s². Les gaz rares  sont chimiquement très stables. 
Bloc d:
- Famille des éléments de transition de 1ème catégorie (colonnes de 3 à 12, ), leurs configurations se termine sur une sous-couche d. 
- colonnes 11 groupe IB ns1 (n-1)d10 (Cu, Ag) .
- colonnes 12 groupe IIB ns2 (n-1)d10 (Zn, Cd) .
- colonnes 3 groupe IIIB ns2 (n-1)d1 (Sc, Y).
- colonnes 4  groupe IVB ns2 (n-1)d2 (Ti, Zr) .
- colonnes 5  groupe VB  ns2 (n-1)d3 (V, Nb) .
- colonnes 6  groupe VIB ns1 (n-1)d5 (Cr, Mo) .
- colonnes 7 groupe VIIB ns2 (n-1)d5 (Mn, Tc).
- colonnes 8, 9 et 10 sont des  éléments des triades, constituent le groupes VIIIB 
On distingue trois types de triades  Figure 4 : 
· Triade du Fer (Fe, Co, Ni)
· Triade du Palladium (Ru, Rh, Pd) 
· Triade du platine (Os, Ir, Pt)
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Bloc f:
 Famille des terres rares ce sont éléments de transition de 2ème catégorie C’est le remplissage des sous-couches (n - 2)f., il comporte 
· les Lanthanides qui correspondent au remplissage de l'orbitale 4f.
· les actinides qui correspondant au remplissage de l'orbitale 5f.
V) Evolution et périodicité des propriétés physico-chimiques des éléments :	
a-charge nucléaire;
Charge positive (attraction vers le noyau) subie par un électron de valence dans un atome polyélectronique.
· Dans un groupe : la charge nucléaire effective demeure relativement constante. 
· Dans une période : la charge nucléaire effective augmente Figure 5. 
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b- rayon atomique (R) : 
A le rayon d’un atome est la distance entre le noyau et un électron périphérique. Il permet une estimation de la taille d’un atome en admettant que ce dernier soit sphérique. 
· Dans un groupe : Le rayon atomique augmente. 
· Dans une période : Le rayon diminue Figure 6 . 
[image: ]

Remarque :
-Les anions sont en général plus gros que les cations
-Le rayon d’un anion est plus gros que celui de l’atome neutre qui lui correspond
-Le rayon d’un cation est plus petit que celui de l’atome neutre qui lui correspond.
Plus on enlève des électrons et plus le rayon est petit.
c. Energie d'ionisation : 
C'est l'énergie qu'il faut fournir (EI > 0) à un atome (ou à un ion) pour lui arracher un électron dans son état fondamental et à l'état gazeux. Ce terme ne concerne que la formation de cations.
· Dans un groupe : l’énergie d’ionisation diminue.
· Dans une période : l’énergie d’ionisation augmente Figure 7.
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d- électronégativité (χ) : 
 C’est la  capacité d’attraction que possède un atome envers les électrons de liaisons. 
Il existe plusieurs échelles d’électronégativité, chacune se basant sur une ou plusieurs propriétés des atomes.
· Dans un groupe l’électronégativité diminue .
· Dans une période l’électronégativité augmente Figure 7.
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Cours 2: Liaison chimique
1- Introduction : 


2-Diagramme (ou formule) de Lewis : 
La formule de Lewis d’un atome représente la couche électronique externe (couche de valence), elle consiste à matérialiser les électrons de la couche de valence par des points disposés autour du symbole de l’élément et la case vide par un rectangle.
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en 1919, Lewis a proposé un modèle qui représenté la liaison chimique entre deux atomes. . Les paires d’électrons partagées (doublets liants) et les doublets non liants sont désignés par des tirets (─) ou par des points (:). 
Exemple : Cl2
[image: ]

I.2. Règle de l'octet :
Les gaz rares possèdent 8 é  sur la dernière couche (sauf l'hélium qui en possède 2), ce qui leur confère une stabilité particulière. Ils ont également une réactivité chimique très faible. Tous les autres éléments ne possèdent pas 8 e- sur leur dernière couche. Ceux-ci auront donc tendance à former des molécules afin d'atteindre la configuration électronique des gaz rares.
Exemple :
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- Exception à la règle de l'octet : 
Parfois, les électrons de valence sont tels que des structures avec des liaisons simples ne satisfont pas la règle de l’octet. Dans ce cas, nous avons besoin des liaisons doubles ou triples.

III. Types de liaisons ;
Elles sont classées selon les électronégativités des atomes liés. La différence d’électronégativités entre les atomes de la liaison détermine sa nature.
III -Les Liaisons fortes 
1-La liaison covalente :
On distingue trios types de liaisons :
1-1 Liaison simple : 
La liaison covalente est la mise en commun d’un doublet électronique de deux atomes en contact et d’électronégativités (χ) semblables. Les deux électrons qui forment la liaison se trouvent à mi-distance de chaque noyau atomique. 
Δχ = χA = χB ≤ 1, dans ce cas, les deux éléments appartiennent au bloc p. 
A. + B. ------> A -- :---B 
Si χA = χB , liaison covalente pure. 

1-2- Liaisons multiples : 
Liaison double ou triple, à la liaison σ viennent s’ajouter une ou deux liaisons π, plus faibles que les liaisons σ, mais encore dans la catégorie des liaisons fortes.
1-3-Liaison dative :
Si le doublet appartient initialement à un seul donneur, la liaison covalente est appelée liaison dative (ou coordination). Elle se forme entre une espèce chimique possédant une lacune électronique (ou case vide) et une espèce possédant un doublet électronique. 
Exemples :
NH3+
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III-2. Liaison polaire :
Les atomes ayant des électronégativités différentes, la liaison covalente entre deux atomes différents est polarisée. Les électrons de la liaison sont attirés par l’élément plus électronégatif, dans ce cas la liaison est dite polaire. 

Exemple :
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III-3. Liaison ionique : 
Lorsque la différence d'électronégativité entre les atomes est très importante, (Δχ > 1,9, dans ce cas, un des éléments appartient au bloc s), les électrons de la liaison se trouvent attirés par l’atome le plus électronégatif et la liaison est dite du type ionique. 
Il y'a transfert de l'électron de l'élément le moins au plus électronégatif et formation de deux ions.
Exemple :
Na+Cl- (électronégativité : Na = 0,9 ; Cl = 3,0).
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III-4- La liaison métallique ;
C'est la mise en commun dans le métal de tous les électrons de valence. On obtient alors une bande de conduction. C'est la raison pour laquelle, un métal est capable de transporter de l'énergie électrique. Mise en commun d’électrons non pas sur 2 atomes mais sur un nombre illimité :
Ce type de liaison est considéré comme une liaison forte. Cependant, elle n’est pas aussi forte que les liaisons covalente et ionique, du fait des forces répulsives qui s’exercent entre les électrons libre de charge négative.
Ainsi, les métaux seront en général plus malléables que les cristaux ioniques et covalents.
Notons par ailleurs que la mobilité des électrons est à l’origine de bonnes propriétés de conduction électrique et thermique dans les métaux.

III-5-Liaisons faibles :
ont des énergies de dissociation inférieure à 50 kJ.mol-1
- sont dues à des forces de cohésion qui s’exercent entre des atomes
Non capables de former des liaisons de valence ou entre des molécules où les possibilités de liaisons fortes sont déjà saturées.
1-Liaison hydrogène :
- se produit lorsqu’un atome électronégatif (avec un ou plusieurs doublets libres) se trouve à proximité d’un atome d’hydrogène lié de façon covalente à un autre atome électronégatif.
- dirigée dans l’espace.
- liaisons H intramoléculaires et intermoléculaires.
                        [image: ]                           [image: ]
2 -Liaisons de van der Waals :
La  liaison de van der Waals est un potentiel interatomique dû à une interaction électrique de faible intensité entre deux atomes ou molécules ou entre une molécule et un cristal. Elle représente la moyenne statistique de toutes les configurations possibles pour l'interaction, pondérées par leur probabilité à l'équilibre thermodynamique

*Types de liaisons de van der Waals:
1-attraction entre les dipôles permanents dans les molécules polaires.




[image: ]
2-attraction entre les dipôles permanents (molécules polaires) et les dipôles induits dans des molécules non polaires.
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3-attraction entre molécules non polaires, due à la polarisabilité des molécules ou des atomes: interaction la plus fondamentale des 3 puisqu’elle existe toujours.
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Polarité de la liaison et moment dipolaire
Une molécule diatomique AB (χ B > χA) donc les électrons de la liaison AB  sont plus proches de B que de A : on dit que la molécule possède un moment dipolaire (noté  [image: ]AB ). 

[image: ]
Le moment dipolaire  est orienté de la charge négative vers la charge positive.
[image: ]
d : la longueur de la liaison. 
q : e.δ

· Remarque :
Molécules polyatomiques : Le moment dipolaire permanent d’une molécule polyatomique est la somme vectorielle des différents moments dipolaires de toutes les liaisons.
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Exemple : H2O
[image: ]
μ1 = μ2 = μO-H 
En cas de centre de symétrie : Σ μ = 0 
Exemple: CO2 O=C=O ; μ = 0 
Caractère ionique partiel (CI) 
Le pourcentage de caractère ionique partiel (% CI) mesure le taux d’ionicité dans une liaison d’une liaison chimique, il est calculé selon la relation suivante :
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Où : μréelle est celui mesuré et μthéorique celui calculé théoriquement (μ théorique = q x d)

Cours 3: Diagramme énergétique des orbitales moléculaires :
1-Théorie des orbitales moléculaires :
La théorie des orbitales moléculaires ( la méthode C .L.O.A) a été exploitée pour la première fois dans les années 1930, à la suite des résultats  d’Erwin Schrödinger, car  lE diagramme  de Lewis, n’ont permis de décrire correctement le comportement de quelques molécules.
2-Construction de la liaison par orbitales atomique :
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Orbitales moléculaires liantes
-d'énergie plus basse que les OA de départ 
- Les OA ont le même signe de fonction d’ondes 
-Un électron occupant 1 aura donc une grande probabilité de se trouver entre les deux noyaux 
[image: ]     [image: ]

Orbitales moléculaires antiliantes :
- l’énergie plus haute que les OA de départ 
-Ses OA étant en opposition de phase 
- Un électron occupant  a par conséquent une très faible probabilité de se trouver entre les deux noyaux et donc de les lier 
[image: ][image: ]
Dans la théorie des orbitales, la liaison chimique est formée :
- soit par le recouvrement de deux orbitales qui ont chacune un électron libre,
- soit par le recouvrement d'une orbitale vide par une orbitale qui contient un doublet d'électrons.
Après cette opération de recouvrement, Les orbitales moléculaires ont été nommées σ, π, et   par analogie avec les orbitales atomiques s, p et d.
A-Orbitale moléculaire ( OMà  σ :
Les plus fréquentes qui donnent des orbitales σ sont :
 - le recouvrement de deux orbitales s ayant chacune un électron. C'est le cas de la liaison H2.
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- le recouvrement d'une orbitale s (ayant un électron) par une orbitale px ou py ou pz (ayant aussi un électron). C'est le cas des liaisons HCl 
[image: ]

- le recouvrement d'une orbitale px (respectivement py ou pz) par une autre orbitale px (respectivement py ou pz) à condition que leurs axes se confondent). C'est le cas des liaisons Cl2 .
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B-Orbitale moléculaire π
Dans les molécules que nous rencontrerons, une liaison double sera toujours le résultat d'une liaison σ et d'une liaison π.
On forme une orbitale moléculaire π  en rapprochant deux orbitales atomiques pz (ou deux px ou deux py) de manière à ce que leurs axes restent parallèles.
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II- diagramme énergétique des orbitales moléculaires :
  1-Diagramme énergétique des O.M sans interaction s-p.
 Ce diagramme énergétique est valable pour les molécules de type A2  dont ZA> 7.
A partir de 8 O.A, on construit 8 O.M :
• 4 O.M liantes.
• 4 O.M antiliantes
Les orbitales atomiques (O.A) qui interviennent dans la formation des orbitales moléculaires
(O.M) pour expliquer la liaison chimique est les O.A de valence.
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2-Diagramme énergétique des O.M. avec interaction s-p :
Dans ce cas la différence entre les niveaux d’énergie 2s et 2p, est faible, on assiste à un mélange de ces orbitales connus sous le nom d’interaction s-p. Le niveau d’énergie des deux O.M πx et πy se trouve plus bas (plus stable) que celui de l’O.M. σz (σp). Seules les O.A. de valence interviennent dans la formation de la liaison chimique :
2s2 2p2x 2p1y 2p1z.
Ce diagramme énergétique est valable pour les molécules de type A2 dont ZA≤ 7.
A partir de 8 O.A on construit 8 O.M :
• 4 O.M liantes.
• 4 O.M antiliantes.
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Diagramme énergétique utilisable pour décrire les orbitales moléculaires des molécules ou des ions contenant les atomes Li, Be, B, C et N.


3-Diagramme énergétique des molécules hétéronucléaires de type AB:
Si l’atome B est plus électronégatif que A: χB > χA ; les O.A de B seront plus stables et auront une énergie inférieure à celle de l’atome A :
On considère les O.A de valence des atomes A et B.
Atome A : 2sA 2pA 
Atome B : 2sB 2pB
E( 2sB ) < E ( 2sA ) et E( 2pB ) < E ( 2pA )
Exemple : le diagramme de NO :
[image: ]
3-Diagramme énergétique des molécules hétéronucléaires de type AB:
Cas où les atomes A et B ont des électronégativités très différentes : Cas de la molécule
LiH.
Les O. A de valence à considérer sont 1s de H et 2s de Li. H étant plus électronégatif que Li.
[image: ]
3-Diagramme énergétique des molécules hétéronucléaires de type AB:

[image: ]
3. Caractéristiques de la liaison :
On définit pour chaque liaison chimique les grandeurs suivantes :

.1-Ordre ou indice de liaison (O.L.)
Il est défini par la relation suivante :
O.L = (n-n*) x 1/2
n : nombre d’électrons situés dans les O.M. liantes
n* : nombre d’électrons situés dans les O.M. antiliantes
2. Longueur de liaison :
Elle est égale à la distance internucléaire d’équilibre. Cette distance est d’autant plus grande que l’ordre de liaison est grand.
3. Energie de dissociation (ΔHd) :
Elle est définie comme l’énergie nécessaire pour dissocier une molécule AB en deux atomes A et B à l’état gazeux, toutes ces espèces sont prises à l’état gazeux.
AB(g) = A(g) + B(g)
Remarque :
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Cours 4: Hybridation
III-Hybridation des orbitale atomique (OA) :
 L'hybridation est la formation d’orbitaux hybrides équivalents par combinaison linéaire d'orbitales atomiques (s et p) ou (s, p et d) d'un même atome, on peut avoir ce phénomène après excitation de l’électron. Elle consiste en le mélange d’orbitales d’un atome de manière à former de nouveaux orbitaux hybrides qui permettent de mieux décrire qualitativement les liaisons entre atomes

1. Hybridation des orbitales s et p :
. Il existe trois types d’hybridation : sp3, sp2 et sp. Ce type d'hybridation intéresse les éléments de la deuxième période du tableau périodique
a. Hybridation sp3 : C'est la formation de quatre orbitales hybrides sp3 à partir d'une orbitale s et de trois orbitales p (px, py et pz). Ces orbitaux hybrides sont orientés vers les quatre sommets d'un tétraèdre. 
Exemple : la molécule CH4
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b. Hybridation sp2: C'est la formation de trois orbitaux hybrides: sp2 à partir d'une orbitale s et de deux orbitales p (px et py par exemple). L'orbitale pz reste inchangée.  
[image: ]
c. Hybridation sp : Elles sont obtenues par combinaison linéaire d’une orbitale s avec une orbitales p (px par exemple). Les orbitale py et pz restent inchangées donnent des recouvrements π, soit une configuration linéaire avec α = 180°. On a donc une triple liaison. 
2
[image: ]
2-Hybridation des orbitales s, p et d : 
C'est la formation d’orbitaux hybrides équivalents par combinaison linéaire d'orbitales s, p et d d'un même atome. Elles sont de types sp3dx et dxspy . 
Exemple hybridation sp3d : Cas de PCl5 (5 liaisons autour de phosphore) 
15P 1s2 2s2 2p6 3s2 3p3 3d0 
Pour faire 5 liaisons, le phosphore doit s’hybrider en sp3d (combinaison d’une orbitale s, 3 orbitales p et 1 orbitale d), soit 5 orbitales hybrides sp3d de la manière suivante
[image: ]

IV. Géométrie des molécules : 
La géométrie d’une molécule est déterminée par la définition de la position relative de la molécule dans l’espace, ces positions relatives dépendent de deux paramètres : les longueurs des liaisons et les angles entre atomes formant la molécule
1- Prévision de la géométrie des molécules : Théorie de Gillespie
La représentation des molécules par les structures de Lewis n'a été accompagnée d'aucune considération de géométrie moléculaire. La théorie de la répulsion des paires électroniques de la couche de valence, dite théorie V.S.E.P.R. (Valence Shell Electron Pair Répulsion) 
2-Détermination de la géométrie moléculaire :
On notera l'atome central de la molécule étudiée A :
· Les doublets liants (les paires d'électrons liant l'atome central A aux autres atomes de la molécule) seront notés X. Le nombre de doublets liants sera noté n.
· Les doublets non liants (les paires d'électrons appartenant à l'atome central A et n'étant pas impliqués dans des liaisons) seront notés E. Le nombre de doublets non liants sera noté m.
Les molécules simples, dont la géométrie est facilement définissable grâce à la méthode VSEPR sont donc de la forme :  AXnEm
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Tableau récapitulatif : Structure des molécules et des ions selon la méthode VSEPR :
[image: ]
Facteurs qui influencent la géométrie moléculaire 
· Influence de la nature des doublets 
[image: ]
Les doublets libres (E) sont plus volumineux que les doublets liants (X).  Les distances entre doublets non liants et doublets liants se classent ainsi :
[image: ]
· Influence de l'atome central : 
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Aspect mathématique : La méthode C.L.O..

Cette méthode consiste a considérer que la fonction d'onde moléculaire est
une Combinaison Linéaire des Orbitales Atomiques (C.L.O.A).
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En réalité seul le carré de la fonction d'onde posséde un sens physique
(probabilité de présence).

Y'=(@Wa+bWp)=a"W,2 +2ab W, Wy + b2 W5?
La probabilité de trouver 1’électron autour du noyau est égale a :

a® W2 si I’électron est proche de 1’atome H,

b? W5 : si I"électron est proche de I’atome Hg

2 ab W, W5 : siI’électron est situé entre de [’atome Hy et I’atome
Hj assurant la liaison.
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La probabilité de trouver I’électron prés de Hy est donc égale a la probabilité
de le trouver prés de Hg.

Nous avons donc : a° W ,2=b* ¥ 5>
De plus dans ce cas les orbitales V4 et W5 sont identiques (type 1s).

Dona’=b’etb==a
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WYa=aWyitaWs=a(WatV¥p) Orbitale moléculaire (OM) liante
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Wi=aWi-a¥a=a(¥a-¥s)  Orbitale moléculaire (OM) antiliante
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LIANTE => forte densité
entre les atomes
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ANTI liante => plan nodal
entre les atomes, perpendiculaire a la liaison
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Diagramme d’énergie des O.M. de HF.

0.A. OM. 0.A.

orbitales non liantes
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Lorsque I’indice de liaison N, augmente :

= 1- D’énergie de dissociation E de la liaison augmente
= 2 - la distance interatomique (longueur de liaison) diminue
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