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MOLECULESPOLYATOMIQUES

| - Polarisation desliaisons

Une molécule polyatomique est un édifice d’atomes reliés entre eux par des liaisons formées par
recouvrement d’orbitales s ou p. Comme il a été vu précédemment, les deux électrons de la liaison
occupent |’ ensemble du volume de I’ orbitale moléculaire sans que I’ on puisse leur affecter une position
précise a un instant donné. On ne peut leur attribuer gu’ une probabilité de présence. Lorsque les deux
atomes sont identiques la distribution des éectrons est réguliére avec une probabilité de présence
maximum a la distance d/2 ( ou d est la longueur de la liaison entre atomes). La liaison est non
polarisée.

S les deux atomes sont différents, la distribution (ou probabilité de présence) des électrons est
dissymétrique; un atome (A) est polarisé positivement et est dit “électro-donneur”, I’ autre est polarisé

négativement (B) et est “électro-attracteur”. On dit aussi que B est plus électronégatif que A.

A dr2 B A B&
liaison non polarisée liaison polarisee A ° B
A=B

L’ électronégativite inclut la propriété d’ un atome a attirer vers lui les électrons des liaisons établies
avec d autres atomes. En fait parler d’ éectronégativité d’ un atome isolé n’a pas de sens puisgue cette
propriété ne se manifeste que lorsque des liaisons sont établies. Cependant pour un élément donng, le
comportement est sensiblement constant et on peut donner une valeur numérique moyenne

représentative du caractére électronégatif de cet atome.

Il - Electr onégativité

L’ électronégativité d' un atome est un concept qui recouvre deux proprietés :
- son aptitude a attirer les électrons ou Affinité éectronique

- son aptitude ales garder ou Potentiel d’ionisation.
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1- Affinité électronique (AE)
Cest I'aptitude gu'a un atome a attirer vers lui les électrons de liaison; elle est mesurée

guantitativement par I’ énergie libérée par la capture d’ un électron par un atome prisal’ état gazeux:

X +e X~ + AE  (réaction exothermique)
Pour lasériedeshalogenesona: X = F AE = 3,40 eV Br AE =354 eV
Cl AE = 3,63 eV I AE =324 eV

On constate peu de différences entre les différents halogénes ce qui est normal puisque ces atomes sont
situés dans la méme colonne et ont une tendance sensiblement identique a capter un éectron pour
saturer leur couche périphérique et acquérir ainsi la configuration du gaz rare qui les suit.

Cette notion n’est vraiment applicable que pour les halogénes car pour les atomes devant capter plus
d'un électron pour saturer leur couche périphérique, un autre facteur entre en jeu: la répulsion
électronique. O + e O +146eV; O + e O? - 8,31eV (endotherm.)

La capture du deuxiéme électron est rendue difficile par la charge négative portée par O ; Le bilan

énergétique des deux réactions ( 6,85 eV, endotherm.) montre que O est instable.

2 - Potentiel d’ionisation (1)
Cette propriété traduit I’ aptitude qu’ a un atome a conserver ses électrons. Elle se mesure par |’ énergie a
fournir pour que laréaction d'ionisation aitlieu: A + (1) A" +e
Il est évident que la position de I’atome dans la classification périodique détermine une telle aptitude.
L es halogénes ont un potentiel d ionisation élevé puisgue leur tendance est de capter des électrons, non
deles céder. A I'inverse les métaux alcalins perdent facilement leur électron périphérique pour acquérir
la configuration du gaz rare qui les précéde. (1) augmente donc lorsqu’ on se déplace sur une méme
ligne de la classification de la gauche versla droite.
Dans une méme colonne (l) va augmenter lorsgu’ on se déplace de bas vers le haut. Ceci est di a la
taille des atomes. L’ électron arraché est un électron périphérique, d’ autant moins retenu que I’ attraction
électrostatique exercée par le noyau, chargé positivement, est plus faible ce qui est le cas des gros
atomes (la force électrostatique est inversement proportionnelle au carré de la distance entre les deux
charges). Ainsi:  Li Li" +e (1)=52eV ; Ro Rb" +e (1)=38eVv

Plus |’ atome est petit, plus|’ énergie afournir est importante.



J.C. Gressier 9/12/2002

Pour I’ obtention d’ions divalents (colonne des alcalino-terreux), I’ arrachement d’un deuxiéme électron
est évidemment plus difficile et se traduit par un potentiel d ionisation plus éevé.

Be Be*+2e (I)=94eV; Li Li* +e (1) =5.2eV

La valeur des énergies a fournir pour arracher 1,2, 3 ou 4 éectrons (respectivement 11, 12, 13, 14)

montre lalimite d’ ionisation accessible: (I) eneV; 1eV =23 kcal/mole.

1 12 I3 14
Na 514 44 72 99
Mg 7,14 15 80 110
Al 5,98 18,7 28,3 120

Le saut énergétique que I’on constate pour arracher un électron a partir de la structure du gaz rare

montre lalimite au dela de laguelle lesions ne sont plus accessibles.

1l - Echelles d’ électronégativité

Historiquement différentes echelles d’ électronégativité ont été proposées pour classer les atomes les
uns par rapport aux autres. L’ échelle de Mulliken , une échelle absolue, qui calculait I’ électronégativité
des atomes comme proportionnelle a la somme AE + (1) est abandonnée car, faisant jouer un role
symeétrique a ces deux propriétes, n’ était pas satisfaisante d’ un point de vue théorique.

L’ échelle la plus satisfaisante de ce point de vue est celle d' Alfred & Rochow qui prend en compte les
interactions apportées par les électrons situés entre |’ électron périphérique et le noyau (électrons du
caaur). Toutefois elle est d'une utilisation un peu délicate et dans la pratique les chimistes organiciens
préferent utiliser I’ échelle de Pauling.

Electronégativité selon Pauling :

Cette échelle repose sur la constatation que, quels que soient A et B, |'énergie de la liaison A-B est
supérieure (en valeur absolue) ala moyenne arithmétique ou géométrigque des liaisons A-A et B-B.
| Eagl > 1/2| Eaa + Egg | , moyenne arithmétique
ou| Eagl >| Eaa x Esgl ®° , moyenne géométrique
Pour introduire I’ électronégativité, on pose (xa-xs)’ = [Eas -k ( Eaa + Egs)/2] ou
(xa-xe)? = [Eag -k (Eaa * Egg)®”] ol ya €t s sont les électronégativités des atomes A et B . Ce sont

des grandeurs sans dimension.
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k, facteur de proportionnalité est égal a1 si les énergies sont exprimées en eV, a0,04337 si elles
le sont en kcal/mole et 0,01038 si elles le sont en kymole; il aladimension d’ une (énergie)™.
L’ échelle de Pauling est donc une échelle relative et empirique qui nécessite un éément de
référence. On a pris le Fluor, atome au potentiel d’'ionisation et al’ affinité éectronique maximum
qui est I'atome le plus électronégatif. Son éectronégativité est fixée a 4. L’ éectronégativité des
autres atomes est calculée a partir de celle du fluor.
Ex: Eg = 150,5 kJ/mole; En, = 435,6 kJ/mole; Exe = 597,9 kd/mole
xu = 4 - [ 0,01038(597,9-{150,5 + 435,6}/2)] *> = 2,22
Des calculs croisés permettent d’ obtenir différentes valeurs de yy et la valeur retenue est la moyenne
des différentes valeurs calculées; ainsi pour H on retient vy = 2,1. On obtient de cette facon le tableau

Ci-apres.

|V - Conséquences de |’ éectronégativité

1- Caractéreionique desliaisons
La polarisation d’'une liaison dépend de la différence d' éectronégativité des deux atomes liés entre
eux. Plus la différence est importante, plus la liaison est polarisée. Les cas limites sont la liaison 100%
ionique avec séparation totale des charges (comme NaCl) et la liaison 100 % covalente non polarisée
(dans Hy). Entre les deux existe une infinité de cas correspondant a la liaison covalente a caractére
ionique partiel. La polarisation de la liaison conduit a I'existence d'un dipble dont l'intensité est
mesurée par le moment dipolaire (M). Une liaison polariseée peut se comparer a un petit aimant dont le
moment est représenté par un vecteur orienté du péle positif vers le pdle négatif c'est-a-dire de I'atome
le moins électronégatif vers le plus électronegatif. (ATTENTION ! cette convention utilisée par les
chimistes est I'inverse de celle retenue par les physiciens ). Pour les molécules polyatomiques, le
moment dipolaire de la molécule ( le seul accessible expérimentalement) est la somme vectorielle des
moments dipolaires des liaisons que I'on appelle auss moments dipolaires élémentaires.
Le caractére ionique d'une liaison est calculé en comparant |le moment dipolaire expérimental (mesuré)
a celui calculé dans I hypothése d’une liaison 100 % ionique. Celui ci est égal a i = 4,8 . d ou 4,8
représente la charge de I'électron en U.E.S (unité électrostatique) et d la longueur de la liaison en
Angstrom (A). Le moment dipolaire s exprime en Debye (D).
Pour HCI on trouve pn = 6,096 D ; pep =1,03 D; caractére ionique = 1,03.10%6,096 = 17 %.
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On trouverait de méme pour les autres hydracides des caractéres ioniques de 43 % pour HF, 11 % pour
HBr et 5 % pour HI, les hydracides étant al’ état gazeux.

Noter que I’ échelle de Pauling permet une estimation empirique du moment dipolaire expérimental :
WexpaB # Y a-xe; pour HCl on trouverait peg = 3-2,1=0,9 D (mesuré= 1,02 D ) ; La concordance est
satisfai sante pour une estimation empirique.

Echelle de Pauling :
Echelle arbitraire

1 2 3 4
| | | | | | | |

Beis

//////

Nao9 Mgi2 Alis Siig  P2a

[ ] /

Kog Ca A Sez 4 Brz 8
Rbo,s 25
Cs0,7 Sni,7

Tableau des électronégativités selon Pauling

2- Longueur desliaisons
Le rayon covaent est égal a la demi longueur d'une liaison 100% covalente; par exemple le rayon
covalent de I'atome d'hydrogéne est égal a la demie longueur de la liaison H-H dans la molécule
d'hydrogene Ha.
Dans une liaison covalente, deux atomes d éectronégativité différente ont tendance a se rapprocher
I’'un de I'autre; autrement dit la distance interatomique est plus courte que la somme des rayons
covalents des deux atomes.
Ex: valeurs mesurées: dyo = 0,74 A; drp = 1,418 A; dye = 0,917 A < (0,74 +1,418) / 2
Lalongueur approchée d’ une liaison peut étre donnée par larelation empirique:

dag =ra+rs-0,09] XA'XB'
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Le calcul pour HF donne due=0,919 DA, ce qui montre une bonne concordance avec la valeur
mesurée.

Avec les atomes hybridés sp2 et spl, on note une diminution de lalongueur des liaisons; ceci équivaut
a une augmentation d’ électronégativité de ces atomes, relativement faible néanmoins significative et
qui influe sur la réactivité chimique. Un carbone spl est plus électronégatif qu’un Csp2 lui méme plus

électronégatif qu’un Csp3. Méme remarque pour |’ azote et I’ oxygene.

3- Caractere oxydant et réducteur
Le caractere oxydant ou réducteur d' un atome dépend de son aptitude a capter (oxydant) ou a céder
(réducteur) un électron. Ces propriétés sont donc directement en rapport avec |’ éectronégativité:
affinité électronique pour les oxydants, potentiel d'ionisation pour les réducteurs. Les atomes fortement
électronégatifs sont de bons oxydants (F,O ...) par leur affinité électronique élevée; a |’ opposé, les
atomes métalliques et particulierement les alcalins sont des réducteurs efficaces par leur potentiel
d’ionisation faible (Cs, Na...). Tout naturellement, le caractére réducteur augmente lorsgu’ on descend
dans une méme colonne (Cs plus réducteur que Na) et le caractére oxydant des halogénes augmente de

I’iode au fluor.
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