Chapitre : 1                                                                                                      partie 3
Les orbitales moléculaires
I. Liaison chimique dans le modèle quantique :
  1-La géométrie des orbitales atomique :
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2-Construction de la liaison par orbitales atomique :
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 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.
- 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 H2O (1)
- 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.
Exemple1 
Représentation schématique de la formation de l’orbitale moléculaire liante σ1spar recouvrement des orbitales atomiques 1sA et 1sB des deux atomes d’hydrogène HA et HB.
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Représentation schématique de la formation de l’orbitale moléculaire antiliante σ*1s pour la molécule HA-HB. Noter l’existence du plan nodal dans lequel la probabilité de trouver un électron est nulle
[image: ]
Exemple2 :
Formation des deux orbitales moléculaires σp σ∗p à partir de deux orbitales atomiques « px ».
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Exemple2 /
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 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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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)
La valeur de l’énergie de dissociation ΔHd varie dans le même sens que le nombre de liaison (ou ordre de liaison).
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.
             Atome A (2sA, 2px, 2py, 2py)
             Atome A’ (2sA’, 2px’, 2py’,2pz’)
Les O.A qui peuvent se recouvrir sont celles qui possèdent les mêmes éléments de symétrie et ont la même énergie (ou des énergies voisines).
Dans ce cas la différence entre les niveaux d’énergie 2s et 2p, est grande. Le niveau d’énergie de l’O.M. σz (σp) se trouve plus bas que celui des deux O.M πx et πy.
Comme les atomes, la structure électronique des molécules est écrite dans l’ordre énergétique croissant. Le remplissage des O.M. se fait en respectant les règles de stabilité, de Hund et de
Pauli.
σ1s < σ1s * < σ 2s < σ 2s * < σ z < πx πy < πx * πy* < σ z *
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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.
L’ordre énergétique croissant des O.M. est le suivant :
         σ1s < σ1s* < σ 2s < σ 2s* < πx πy (ou π2p π2p) < σ 2p < πx*πy*(ou π2p*π 2p* ) < σ*2p
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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 :
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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.
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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


[image: ]

1. Hybridation des orbitales s et p :
Ce type d'hybridation intéresse les éléments de la deuxième période du tableau périodique. Il existe trois types d’hybridation : sp3, sp2 et sp. 
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. 
La configuration électronique de la couche de valence du carbone à l’état fondamental est 2s2 2p2 dans cette configuration les quatre électrons externes ne sont pas tous situés dans le même type d’orbitale atomique, ce qui ne permet pas d’expliquer la tétravalence de carbone, le carbone doit désapparier un électron de 2s et le promouvoir dans l’orbitale vide de 2p.
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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.  C’est une combinaison entre une orbitale s et deux orbitales p (px et py par exemple). L'orbitale pz reste inchangée, on obtient donc 3 orbitales hybridées sp2 équivalentes et une orbitale p pure ou libre forme une liaison par recouvrement latérale (liaison π). 
[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
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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
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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 :
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1) Si p = 3, la géométrie serait : triangle équilatérale, types moléculaires : AX3, AX2E1  ,AXE2. Les doublets libres seront représentés, soit par la lettre E, soit sous formes de lobes.
[image: ]
2) Si p = 4, la géométrie serait : tétraèdre, types moléculaires : AX4 , AX3E1 , AX2E2.
[image: ]
Si p = 5, la géométrie serait : bi-pyramide à base triangulaire, types moléculaires : AX5 , AX4E1 , AX3E2, AX2E3.
 [image: ]

3) Si p = 6, la géométrie serait : octaèdre, types moléculaires : AX6 , AX5E1, AX4E2, AX3E3, AX2E4



3-Correspondance entre Hybridation et VSEPR :
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