LA LIAISON CHIMIQUE DANS LE MODELE QUANTIQUE

Comme pour les atomes isolés on peut écrire pour les molécules une équation de Schrédinger
moléculaire. La résolution de cette équation conduira a des fonctions d'onde moléculaires (ou orbitales
moléculaires) dont le carré représentera la probabilité de présence des électrons. Cette résolution n'est
rigoureusement possible que dans le cas le plus simple, celui de I'ion moléculaire H,". Pour les molécules plus
complexes, on a recours a des approximations.

Formation des liaisons :
Aspect physique :

Dans le modele de Lewis la liaison résultait de la mise en commun d'un doublet électronique entre deux
atomes, cette idée simple reste grossierement valable dans le modele quantique dans lequel la liaison chimique
résultera du recouvrement de deux orbitales atomiques pour donner deux orbitales moléculaires.

Il existe deux types de recouvrements qui conduiront a deux types de liaisons différentes. Nous ne détaillerons ici
gue les liaisons faisant intervenir des orbitales atomiques de type s ou p.

Recouvrement axial conduisant & des liaisons de typ eo
Ce type de recouvrement concerne les orbitales atomiques de type s et p

C OO XTD

Recouvrement axial s - s Recouvrement axial s - p Recouvrement axial p - p

Recouvrement latéral conduisant a des liaisons det  ype 1
Ce type de recouvrement ne concerne que les orbitales p.

Recouvrement latéral p - p

Les liaisons o et rtsont deux types de liaisons différentes, en généra | les liaisons de type @ sont plus fortes
que les liaisons de type T car elles correspondent a un meilleur recouvremen  t. (On peut s'en souvenir en
disant que le s de sigma correspond au s de solide)

Aspect mathématigue : La méthode C.L.O.A

La résolution exacte de I'équation de Schrédinger est assez complexe, mais il est possible d'utiliser une
méthode de résolution approchée appelée méthode L.C.A.O en anglais et C.L.O.A en francais. Cette méthode
consiste a considérer que la fonction d'onde moléculaire est une Combinaison Linéaire des Orbitales Atomiques.
Nous allons utiliser cette méthode pour décrire la molécule de dihydrogéne H,.

Les orbitales atomiques a considérer sont les deux orbitales 1s, et 1sg des atomes d'hydrogene A et B.
Appelons ces deux fonctions W , et W 5. (Ces deux fonctions correspondent a deux expressions mathématiques
bien définies dont nous ne nous préoccuperons pas ici.)

Dans la méthode C.L.O.A on considere que l'orbitale moléculaire Wxg est une combinaison linéaire de ces
deux orbitales atomiques W, et Wg.
l'IJAB =a l.IJA +b l'pB

En réalité seul le carré de la fonction d'onde posséde un sens physique (probabilité de présence).

W= (@Watb W)’ =a’" W2+ 2ab Wy Ws + b Wg°

Cette expression contient un terme ou n'apparait que l'atome A (a2 llJAZ), un terme ou n'apparait que

'atome B (b2 tIJBZ)et un terme mixte ou apparaissent les deux atomes A et B (2 ab W, Wg).

Le terme a° W,” correspond & la probabilité de trouver I'électron trés prés du noyau A .

Le terme b” Wg” correspond a la probabilité de trouver I'électron trés prés du noyau B .

Le terme 2 ab W, Wg correspond & la probabilité de trouver I'électron ni trés prés du noyau A , ni trés prés du
noyau B, c'est a dire entre les deux atomes A et B ce qui correspond a la formation de la liaison chimique entre ces
deux atomes comme dans le modéle de Lewis.

Pour des raisons de symétrie les atomes A et B jouent le méme rdle et il n'y a donc pas de raison que
I'électron soit plus prés de A que de B ou inversement. La probabilité de trouver I'électron prés de A est donc égale
a la probabilité de le trouver prés de B. a° W ,° = b* W g°

De plus dans ce cas les orbitales W 4 et y g sont totalement identiques et il n'y a pas lieu de les distinguer,
on a donc a® = b? soit b = +/- a. On aura donc deux solutions pour Wyg :

Wpp=aWataWsg=a(Wat+ Ws)
ou tIJAB:alIJA-atIJB:a(lPA-lIJB)
Ces deux expressions seront simultanément solutions de I'équation de Schrédinger.
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On obtient donc deux orbitales moléculaires a partir des deux orbitales atomiques.

Ces deux orbitales moléculaires sont différentes :

- la fonction (W, + Wg) est appelée liante car elle correspond a un renforcement de la probabilité de présence de
I'électron entre les atomes A et B ce qui correspond a la création de la liaison.

- inversement la fonction (W, - Wg) est appelée anti-liante car elle correspond & une diminution de la probabilité de
présence de I'électron entre les atomes A et B ce qui correspond a la destruction de la liaison.

On peut se figurer cela par un schéma :

TMB Nn"‘ g

FLY B A B

Formation de I"'orbitale moléculaire liante

Formation de I'orbitale moléculaire anti-liante

Aspect énergétigue

La résolution compléte de I'équation de Schrédinger conduit & la valeur des énergies des deux orbitales
moléculaires. On trouve que I'énergie de l'orbitale liante est plus basse que celle des atomes séparés ce qui
correspond bien a une stabilisation. Inversement I'orbitale anti-liante correspond a une énergie plus élevée ce qui

correspond a une déstabilisation.
Enexrgie

F 9

O rbitale moléculaire anti-liante

Energie des atomes séparés

O rbitale moléculaire liante

- D istance

degg
En définitive, en ce recouvrant les deux orbitales moléculaires de méme énergie donnent naissance a deux
orbitales moléculaires d'énergies différentes, l'une liante stabilisée et l'autre anti-liante déstabilisée. On peut
montrer et nous l'admettrons que la déstabilisation de l'orbitale anti-liante est supérieure a la stabilisation de
l'orbitale liante. Par convention les orbitales sont désignées par la lettre ¢ ou Tt et on met une étoile * en exposant
pour les orbitales anti-liantes.

Lo
E anti-liante

I‘”‘E AE * > AE

Atome A Molécule AB Atome B
Les fleches symbolisent comme d'habitude les électrons participant aux liaisons. Ces électrons vont se répartir
dans les orbitales moléculaires en respectant les régles de Hund et de Pauli comme pour les atomes. On peut
donc mettre les deux électrons dans l'orbitale moléculaire liante o. L'énergie de la molécules sera plus faible que
celle des deux atomes séparés et la molécule H, existera donc de préférence a des atomes d'Hydrogéne libres.
On définit l'indice de liaison n, comme étant la moitié de la différence entre le nombre d'électrons liants n et le
nombre d'électrons anti-liant n* : n, = 1/2 (n - n*)
Dans le cas de H, : nl = 1/2 (2 - 0) = 1 on retrouve la liaison simple du modéle de Lewis.
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Généralisation aux molécules diatomigue homonucléai res

Nous admettrons que les résultats obtenus pour H, sont généralisables aux autres molécules diatomiques
homonucléaires He,, Li,, Be,, By, C,, Ny, O,, F» et Ne, par exemple.
He, : les orbitales atomiques (O.A ) a considérer sont les orbitales 1s de He occupées par deux électrons puisque
la configuration de He est 1s°. Le schéma sera identique & celui obtenu pour H,.

o
. T *I.- . E anti-liante
AE AE * = AE
E Hen%\ —————————————————— ;% E HEB
\\1 I AE ;"II
H‘ * I ! E liante
P Z

Atome A Molécule AB Atome B

Calcul de l'indice de liaison : nj=1/2(2-2)=0

L'indice de liaison est nul, cela signifie qu'il ne se forme pas de liaison entre les deux atomes d'Hélium. Ce
fait est confirmé par I'expérience, I'Hélium est un gaz inerte qui ne forme pas de molécules. Si on tient compte du
fait que AE* > AE ont voit méme que He, est moins stable que les deux atomes d'Hélium séparé, la formation d'une
molécule correspondrait a une déstabilisation et la molécule ne peut donc exister.

Li, : La configuration de Li est 1s® 2s*, nous devrions donc considérer deux types d'orbitales atomiques
différentes 1s et 2s. En fait les orbitales atomiques de coeur 1s ne participent pas aux propriétés chimiques et donc
aux liaisons. Nous ne ferons intervenir que les orbitales atomiques de la couche de valence pour construire les
liaisons comme nous l'avions fait dans le cadre du modele de Lewis. Nous avons donc a considérer le
recouvrement de deux orbitales 2s de méme énergies et sphériques toutes deux, le recouvrement sera donc axial
et donnera naissance a deux orbitales atomiques de type s comme dans le cas de H,. Le schéma est totalement
identique a celui obtenu pour H, il suffit de remplacer 1s par 2s. L'indice de liaison est donc 1.

Be, : La configuration de Be est 1s%, 2s’. Seules les orbitales atomiques 2s participerons aux liaisons, nous
retrouvons un cas totalement similaire a He,. La molécule Be, ne pourra donc exister.

Cas de B, Cy, N>, 07, F, et Ne, :
A partir de B,, les orbitales atomiques de type p vont faire leur apparition. La configuration de B est 1s?, 2s?, 2p.
Nous allons devoir faire intervenir deux types d'orbitales atomiques : 2s et 2p. Il en sera de méme pour les autres
molécules de cette série. La situation est donc un peu plus complexe que précédemment.
» les interactions entre orbitales s sont obligatoirement des recouvrements axiaux conduisant a des orbitales
.
» les interactions entre orbitales p sont soit axiales, soit équatoriales. Nous aurons donc les deux types
d'orbitales moléculaires ¢ et = Etant donné la forme géométriqgue des orbitales p leur rapprochement
conduira a la formation d'une liaison ¢ et de deux liaisons T

LATERAL
| -
n
AXIAL
-
n
LATERAL
-

La liaison o étant plus "solide" en raison d'un meilleur recouvrement que la liaison Tt son énergie sera plus
basse. Les deux liaisons Tt étant identiques elles posséderont la méme énergie. Enfin & chaque orbitale
moléculaire liante correspond une orbitale moléculaire anti-liante.

On obtient le classement suivant :

b PpY pz P2 py pz




Interactions entre orbitales atomigues setp :

Les orbitales s et p ont des énergies différentes, une régle générale veut que seules des orbitales
atomiques d'énergies proches puissent interagir entre elles pour former des orbitales moléculaires. Il existera donc
des interactions ss, des interactions pp et éventuellement des interactions sp. Ces interactions mixtes sp
n'interviendrons que si I'écart Asp entre les niveaux s et p est suffisamment petit, en pratique nous admettrons que
de telles interactions sp existent pour B,, C, et N, alors qu'elles n'existent pas pour O,, F, et Ne,.

P Py Pz PP P Py P P« Py Pz pp Px Py Pz
sp Asp
B AgSS o =
hsp
Avec interactions sp s ss s
Bz: CZ: NE

Sans interactions sp
0y, F3, Ne,

Dans le cas ou des interactions sp existent, le diagramme énergétique des orbitales moléculaires est
légérement modifié et I'ordre des O.M n'est plus le méme.

sz
n” n”
PX  py _pz p Py _pz
I n
G2
&=
L |
s s
T q

Diagramme de corrélation des orbitales moléculaires sans interactions sp
0,, F, et Ne,
sz
m* m*
P2 py  pz pPX py pz
G2
n 7
61*
_s &
T4

Diagramme de corrélation des orbitales moléculaires avec interactions sp
B, Coet N
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Application ala molécule B,
[(avec interactions sp)

Indice de liaison . m=12{4-2)1=1

La molécule posséde 2 électrons célibataires et est paramagnétique.
Cela est confirmé expérimentalement. Si les interactions sp n'étaient
pas présentes, la molécule aurait été diamagneétique (pas d'électrons
célibataires).

T

F Y n ™
T . . T——"

H—

¥ o1

Molécule B,
{supposée sans interactions sp)
Diamagnétique
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Application a la molécule C,
{avec interactions sp)

Indice de liaison : =12 (6-2)=2

La molécule ne posséde pas d'électrons célibataires et est
diamagnétique. Cela est confirmé expérimentalement.

Si les interactions sp n'étaient pas présentes, la molécule
aurait été paramagnétique (2 électrons célibataires).

L
A A = ™ A A
A L & 4 x —'__|__p
e

Molécule C,
{supposée sans interactions sp)
Paramagnétique
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Application ala molécule M,
[avec interactions sp)

Indice de liaison :m=1/2(8-2)=3

[sans interactions spj

Application ala molecule O,

Indice de liaison

=12 ({8-4)=2

Lamolécule possé&éde 2 &lectraons celibataires et est
paramagneéetigue. Cela est confirmeée experimentalement.
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Application a la molécule F»
(sans interactions sp)

Indice de liaison: m=1i2{6-4)=1
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Application ala molécule Ne,
(sans interactions sp)

Indice de liaison : m=1/2 {6 -6 )=0

La molécule Ne; n'existera donc pas.
Cela est conforme al'expérience Ne gaz rare inerte ne donne pas de molécule et n'existe
qu'a I'état atomique.

Comparaison avec les schémas de Lewis :

Un certain parallélisme peut étre fait entre les schémas de corrélations des orbitales moléculaires et les schémas
de Lewis. On retrouve en particulier le nombre de liaisons du schémas de Lewis par le calcul de l'indice de liaison.
Les schémas de Lewis comportent des doublets libres n'intervenant pas dans la formation des liaisons, on peut
retrouver ces doublets libres en considérant qu'ils correspondent aux doublets liants et anti-liants qui en quelque
sorte s'annulent mutuellement dans les schémas de corrélation des orbitales moléculaires.

Exemple du diazote :

Trois liaisons

;"‘L I 1cet2Zx
F Y
Annulations mutuelles
* |

Ce parallélisme n'est pas toujours trés net comme dans le cas du dioxygéne.
Exemple du Dioxygene :

A F
Deux liaisons
+5 L4 1 liaison o et 2 “demi liaisons™ =
o —— o -
I } Annulations mutuelles
* |

Dans le schéma de Lewis les doublets libres paraissent identiques. lls sont bien en réalité différents, de
plus le schéma de Lewis ne fait pas apparaitre le paramagnétisme réel de la molécule de dioxygéne.
Les résultats obtenus par la méthode C.L.O.A sont d onc meilleurs que ceux obtenus avec le schéma
simple de Lewis.
lonisation des molécules :
Comme les atomes isolés il est possible d'ioniser les molécules, c'est a dire de leur enlever ou ajouter des
électrons. Cette ionisation va entrainer des modifications pour I'énergie de la liaison et sa longueur.
Ajout d'un électron :

Si on ajoute un électron liant :
e L'anion obtenu est plus stable que la molécule neutre initiale.
e L'indice de liaison augmente d'une demi liaison
» I'énergie de la liaison est augmentée.
» Lalongueur de la liaison est diminuée.
Si on ajoute un électron anti-liant :
e - L'anion obtenu est mois stable que la molécule neutre initiale.
* L'indice de liaison diminue d'une demi liaison



« I'énergie de la liaison est diminuée.

e Lalongueur de la liaison est augmentée.
Enlévement d'un électron :
Si on enléve un électron liant :

» Le cation obtenu est moins stable que la molécule neutre initiale.

* L'indice de liaison diminue d'une demi liaison

» I'énergie de la liaison est diminuée.

* Lalongueur de la liaison est augmentée.
Si on enléve un électron anti-liant :

» L'anion obtenu est plus stable que la molécule neutre initiale.

e L'indice de liaison augmente d'une demi liaison

» I'énergie de la liaison est augmentée.

» Lalongueur de la liaison est diminuée.
Extension aux molécules hétéro-nucléaire A-B
Nous allons supposer que les résultats obtenus pour les molécules homonucléaires A, peuvent au moins
gualitativement étre généralisés aux molécules hétéronucléaires AB.
Une complication supplémentaire va apparaitre car les orbitales atomiques utilisées ne sont plus identiques et
présentent des énergies différentes.
Une regle générale veut que les atomes les plus éle  ctronégatifs qui retiennent fortement leurs électro ns
possedent des orbitales atomiques d'énergie plus ba sse pour un niveau donné que les atomes moins
électronégatifs.
Les interactions entre orbitales atomiques n'étant importante que si leurs énergies sont proches, il y aura ici
apparition de véritables niveaux non liants correspondants aux doublets libres des schémas de Lewis. En toute
rigueur la construction des schémas de corrélation des orbitales moléculaires nécessite donc la connaissance
préalable des niveaux d'énergies des orbitales atomiques pour prévoir lesquels pourront interagir entre eux et
lesquels ne seront pas concernés par la formation des liaisons. On peut toutefois se donner une idée correcte de la
molécule quand les deux atomes concernés ont des électronégativités relativement proches.
Exemple de CO :
Nous supposerons que les électronégativités de C et O sont suffisamment proches pour leurs niveaux respectifs s
et p puissent interagir entre eux. Nous supposerons de plus que des interactions sp sont possibles. On peut alors
construire le schéma de corrélation des orbitales moléculaires suivants :

o "
= =
20 2 4
$ $ 4  3p
il o
¥
£ k]
& | o 4™
[+
?2s %'L
A'T_vl» Z2s
Atome de Carbone T‘i, il
(moins électronégatif)
Energie plus élevée Atome d"Oxygéne

{plus électronégatif)
Energie plus basse

Moléecule CO
{avec interaction sp)

Indice de liaison:nl=12(8-2)=3
La molécule est isoélectronique de M, (avec 10 &électrons).




Exemple de HF:

Ici les électronégativités sont tres différentes et seuls les niveaux 2 p de I'atome de Fluor pourront interagir avec le
niveau 1s de I'atome d'Hydrogene. Un seul des trois niveaux p du Fluor intervient, l'interaction avec le niveau 1 s
de H sera axiale et conduira a la formation de deux orbitales moléculaires de type @. Le schéma de corrélation des
orbitales moléculaires est alors le suivant :

Atome d'Hydrogéne | Molécule HF | | Atome de Fluor |
- -
1 s 4‘—
$ - + % _T¢ Z B
il | f=3
I =

T 4+ =S

Molécule HF
Les niveaux 2s, py, et p du fluor sont Nnon-liants et leur énergie
Nn'est pas affectéee par la formation de la moléecule.

Molécules poly-atomigue _ (plus de deux atomes)

Le cas des molécules a plus de deux atomes est bien entendu plus complexe que celui des molécules
diatomiques. La principale difficulté supplémentaire consiste a faire intervenir la géométrie moléculaire. L'utilisation
des orbitales atomiques normales ne permet pas d'expliquer les forme formes géométriques différentes de
molécules faisant intervenir des orbitales atomiques identiques.

Pour tourner cette difficulté on fait appel a la notion d'hybridation des orbitales atomiques

On peut montrer mathématiquement (et nous I'admettrons) que toute combinaison linéaire de deux ou
plusieurs fonctions d'ondes solutions de I'équation de Schrédinger est elle méme solution de cette équation de
Schrédinger. C'est cette propriété mathématique qui est a la base de la technique d'hybridation des orbitales
atomiques.

Nous n'allons pas entrer dans le détail de cette technique mathématique mais nous allons illustrer
simplement son intérét.

On commence par identifier les orbitales atomiques intervenant dans les liaisons envisagées. A chaque
orbitale atomique est associée une fonction mathématique et une forme géométrique propre. On détermine la
forme géométrique réelle de la molécule soit expérimentalement soit par application de la méthode V.S.E.P.R. On
connait donc la géométrie des liaisons de la molécule (I'angle qu'elles font entre elles). On détermine ensuite
mathématiquement la combinaison linéaire des orbitales atomiques initiales qui conduiront a de nouvelles orbitales
appelées orbitales hybrides dont la forme géométrique correspondra a la forme réelle de la molécule étudiée. Ce
tour de "passe-passe” mathématique permet ensuite d'expliquer la formation des orbitales moléculaires par
recouvrement de ces orbitales atomiques hybrides.

Nous allons illustrer cela par I'étude des composés simples du carbone et de I'hydrogene.

Le Méthane CH,:
Cette molécule est tétraédrique, son schéma de Lewis est le suivant :

e (a] [Ala[s]
an (3] AR ]MA] H —

I —p—1I
I

Les orbitales atomiques intervenant dans sa formation sont les orbitales 2s et 2p de I'atome de Carbone qui vont
se recouvrir avec les orbitales 1 s de I'Hydrogéne.

Les orbitales s étant sphériques et les orbitales p pointant selon les trois axes cartésiens on ne peut simplement
expliquer l'obtention d'une molécule tétraédrique. On va donc faire appel a des orbitales atomiques hybrides de
I'atome de carbone possédant une géométrie tétraédrique, il en faudra quatre identiques. Ces orbitales atomiques
hybrides sont des combinaisons linéaires des 4 orbitales atomiques normales du carbone.
WspgzaW25+blP2px+Cszy+le2pZ

Ces quatre orbitales hybrides sont nommeées orbitales hybride sp3, elles sont identiques entre elles et sont dirigées
selon les directions d'un tétraedre centré sur I'atome de Carbone. On peut calculer les divers coefficients a, b, c et
d pour obtenir une telle géométrie.
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Te+A3n—Acn

Combinais on linéaire

4 Orbitales atomiques "normales™ | | 4 orbitales atomiques hybrides sp?

Une fois les orbitales atomiques obtenues on construira les orbitales moléculaires par recouvrement avec
les 4 orbitales atomiques 1s des 4 atomes d'Hydrogéne. Le recouvrement ne peut étre ici qu'axial et on obtiendra
donc 4 liaisons de type 0. Ces quatre liaisons pointeront évidemment dans les directions d'un tétraédre centré sur
I'atome de carbone.

L'éthylene : C,H,
Cette molécule est plane avec des HCH et HCC de 120°

= -I_-

La méthode V.S.E.P.R permet de prévoir la valeur des angles de 120°par la géométrie de type AX3 auto ur
des deux atomes de carbone, mais elle n'explique pas pourquoi la molécule est plane. En effet rien n'oblige a priori
les deux triangles a étre coplanaires.

Pour décrire cette molécule I'hybridation, de type sp ne convient pas, nous allons faire appel a une
hybridation de type sp L'exposant 2 indique ici que seules deux orbitales p seront combinées avec l'orbitale s
pour obtenir ce type d'orbitales hybrides. Il restera donc une orbitale p sur chaque atome de carbone. Bien entendu
la forme geometrlque de ces orbitales hybrides sp sera celle du triangle équilatéral.
1s+4p=3 sp +1p

| Les 3 orbitales hybrides sp®

Une fois les orbitales hybrides sp2 obtenues on obtient la molécule par recouvrement. A cause de l'orbitale
p inutilisée il va y avoir création d'une liaison tten plus des liaisons o.

‘ T /
/ o \

Molécule d'éthyléne
CoH,
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C'est la présence de cette liaison 1 qui explique la planéité de la molécule. En effet, pour que le
recouvrement latéral puisse avoir lieu, il faut impérativement que les deux orbitales p soient paralléles entre elles.
La libre rotation autour de l'axe de la liaison @ n'est plus possible sans rupture de cette liaison 1t Cette absence de
libre rotation autour de la double liaison est a I'origine de I'existence de l'isomérie E,Z des alcenes.

ch\c L C/H H3C:\ /CH3
—— cC —
~
H ™~ CH, H/ ™~ H
| Z But-Z-éne | [ E But=z-ene |

L'acétylene (éthyne) : C,H,
Cette molécule est linéaire.

Pour décrire cette molécule nous allons utiliser des orbitales atomiques hybrides obtenues par
combinaison linéaire de l'orbitales atomique 2s et d'une seule des orbitales atomiques 2p. Ces orbitales hybrides
sont notées sp pointent a 180 °l'une de l'autre.
1s+3p=2sp+2p

| Les deux orbitales atomigques hybride sp |
Comme précédemment la molécule sera obtenu par recouvrement des orbitales atomiques hybrides entre elles et
avec les orbitales 1 s de I'Hydrogéne. Ici deux recouvrement latéraux conduiront a la formation de deux liaisons T

T

Molécule d"Acétyléne
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Autre types d'hybridations

Pour obtenir les autres types de géométrie moléculaire AXs et AXg nous ferons appel a des orbitales hybrides
faisant intervenir des orbitales atomiques de type d. sp’d pour AXs et sp°d® ou d’sp® pour AXe.

On peut résumer sous forme de tableau les types d'hybridation les plus fréquemment rencontrés et la géométrie
moléculaire correspondante dans la méthode V.S.E.P.R.

Nombre de voisins Type moléculaire | Figure de répulsion Hybridation
principal

2 AX; Droite sn

3 AXs Trianale éauilatéral sn®

4 AXq Tétraédre sn®

5 AXs Bi-nvramide trianale sn’d

6 AXs Octaédre sn’d? ou d%sn®

Molécules conjuguées - Retour sur la notion de méso meérie

On appelle molécule conjuguée une molécule pour laquelle il y a une succession de simples et de doubles liaisons
alternées. L'exemple le plus simple de telles molécules est le Butadienne dont la structure de Lewis "classique" est
la suivante : CH, =CH - CH - CH, .

Dans cette molécule, les 4 atomes de carbone présentent un environnement de type AXs, et la méthode V.S.E.P.R
prévoit donc une géométrie basée sur le triangle équilatéral.

H H
\ Cy —— Ca / [
H G —— Ca
/ \
H H

Les longueurs moyennes des liaisons CC dans les composés "ordinaires" sont de 1,54 A°pour une liaison simple
et 1,34 A° pour une liaison double. Les données exp érimentales concernant cette molécule montrent que les
liaisons qui la composent ne sont en réalité ni simples, ni doubles mais intermédiaires entre les deux. La liaison
C,C; mesure ainsi 1,46 A° dans le butadienne et est donc anormalement courte pour une simple liaison, les
liaisons C;C, et C3C,4 sont identiques de longueur 1,35 A° soit treés Iége rement supérieure la double liaison
ordinaire. Nous nous trouvons devant une situation déja rencontrée : celle de formes mésomeres avec une
molécules réelle hybride de résonance intermédiaire entre plusieurs formes limites. On peut en utilisant le
symbolisme habituel utilisé lors de I'étude du modéle de Lewis essayer de représenter la molécule réelle de la
maniére suivante :
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Nous allons maintenant utiliser le modéle quantique pour expliquer cette existence de formes mésomeres.
L'hybridation des atomes de carbone permettant de décrire au mieux cette molécule est I'hybridation sp® qui
conduit a la géométrie de type AX,. Les recouvrements axiaux conduiront a des liaisons de type o et les
recouvrement latéraux a des liaisons 1t

A,

Y
On voit que le si le systéme o ne présente pas d'ambiguités le systéme 1t peut étre construit de deux manieres
différentes :
» recouvrement des orbitales p de C; et de C, et simultanément recouvrement des orbitales p de C; et de C,
: Ce cas de figure correspond a la structure présentant deux doubles liaisons.

e ou recouvrement des orbitales p de C, et de C; les orbitales p de C; et C, restant inchangées : Ce cas de
figure correspond a la structure présentant une seule double liaison.

En réalité I'ensemble des orbitales p se recouvrent simultanément, il y a délocalisation des électrons p, et
l'orbitale moléculaire 1 englobe les 4 atomes de carbone. On parle souvent de facon imagée d'un nuage Tt
englobant les 4 atomes.

H Orbitale moléculaire
/ Nuage =
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Ce type de phénomeéne de conjugaison est treés couran  t et présente diverses conséquences :
e La délocalisation des électrons p (ou ) sur un ensemble d'atomes implique une planéité lo  cale de
la molécule dans la zone correspondante en raison d e I'hybridation de type sp

« Il n'y aplus de libre rotation autour des liaisons
» La molécule est sensiblement stabilisée par ce phén  omene de conjugaison. On parle d'énergie de
résonance.

Le cas le plus fréquent de ce type de comportement est l'alternance de simples et doubles liaisons C-C
conjuguées, comme le butadienne que nous venons d'é  tudier. Les liaisons doubles CO participent aussi a
ce phénoméne.

Les doublets libres d'atomes situés a proximité d'u ne double liaison se conjuguent aussi a celle-ci.

7 5T

CH, — CH — Cll 4 ICH, — CH:@

]
L'exemple le plus connu de composés présentant ce p hénomeéne est le benzéne C gHg

H H H A
H H i H

Principales formes mésomeéres
(formes de Kékulé)

H

i,

H

Représentation symhbolique

W
I

H

| Systéme p du benzéne | Représentation des nuages 70
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