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Chapitre Q1

MODELE QUANTIQUE DE L’ATOME

Apparu durant ’Antiquité, le concept d’atome (du grec dfomos, « insécable ») comme plus petite
unité constituant la matiére, a été décrié jusqu’au XIX*™e siecle, avant de s'imposer au début du XX®me
siecle.

En 1911, le physicien RUTHERFORD découvre que 'atome est prin-
cipalement constitué de vide, avec en son centre un noyau, et propose
un modele dit « planétaire » : les électrons graviteraient autour du noyau
comme les planéetes autour du Soleil. Une adaptation de ce modele
par BOHR, restreignant les électrons a des orbites bien précises, permet
d’expliquer le spectre d’émission de 'atome d’hydrogene, mais pas des

atomes polyélectroniques. Il faudra attendre la naissance de la méca-

nique quantique (avec notamment I’équation de SCHRODINGER en 1925)
pour obtenir une description de 'atome qui permette d’expliquer tous  Erwin SCHRODINGER

ces phénomenes, c’est le modele quantique de ’'atome. (1887-1961)
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I.  Rappels sur I'atome

I.L1 Composition de I'atome

Un atome est composé de deux sous-ensembles aux propriétés radicalement différentes :

 le noyau; * le cortege d’électrons.

Définition : noyau <

Le noyau d'un atome contient un nombre A de nucléons :
e Z protons chargés positivement
¢ N neutrons neutres.

Un noyau est noté éX. A estle nombre de masse, Z le nombre de charges et ils sont reliés

par la relation :
® Remarque : la notation 4X peut &tre prolongée aux neutrons (Jn), protons (i1n) et
électrons (_Je).

(¢ Application 1

# Préciser la composition de I'atome d’uranium 23°U.

Réponse :
Z =91 donc |'atome est composé de 92 protons et 92 électrons.
A=7+ N donc N=A-Z7=235-92=143 neutrons.

La majeure partie (> 99 %) de la masse d'un atome est concentrée dans son noyau.

particule masse / kg charge /C
neutron 1,67-107%7 0
proton 1,67-107%7 e=1,6-10"19

électron 9,1-1073!  —e=-1,6-10"19

Lextension spatiale de 'atome est radicalement différente de celle de son noyau.

taille caractéristique d’'un atome taille caractéristique d'un noyau

10710 m 1075 m

 Remarque : si le noyau était un grain de sable au milieu d’un terrain de football, I'atome

correspondant aurait la dimension du terrain en entier...
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1.2 Atome et élément

Un atome est défini par son nombre de protons (Z) et son nombre de neutrons (N = A— 7).
Cependant, 'expérience montre que seul le nombre de protons influe significativement sur les pro-

priétés chimiques des atomes, d’ot1 la définition d'un élément.

Définition : élément N\

Un élément est 'ensemble des atomes qui possedent le méme nombre de protons (méme

Z), le nombre de neutrons pouvant varier. C’est donc la donnée de Z.

Définition : isotope N

Des isotopes sont des atomes qui possedent le méme nombre de protons (méme ) mais
des nombres de neutrons différents (A différents).

(¢’ Application 2

# Donner la composition des atomes d’uranium 32U et 23°U.

r

Réponse :

o §§8U : 92 protons, 92 électrons, 146 neutrons.

o 335U : 92 protons, 92 électrons, 143 neutrons.

| ® Remarque : deux isotopes ont approximativement la méme réactivité chimique.

1.3 Interaction lumiére-matiére
I.3.a Absorption et émission de rayons lumineux

La vision ondulatoire de la lumiére ne permet pas de comprendre certains résultats (effet photo-
électrique par exemple). En 1905, Albert EINSTEIN propose de considérer la lumiére comme un en-
semble de « paquets d’énergie » appelés photons. Ce photon, de masse nulle, transporte del’énergie.

Grace a son transport, il peut permettre le phénomene d’absorption lumineuse.
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Définition : absorption lumineuse N

Un atome peut passer de son état de plus basse énergie (appelé état fondamental) a un
état de plus haute énergie (appelé état excité) en recevant un photon. C’est le phénoméne

d’ absorption lumineuse.

E E
énergie
E2 - E E2 _O' """""""
AE = E5 - E;
Eir| O Ey| —- 7
état fondamental état excité
Définition : émission lumineuse N

Un atome peut passer d'un état de haute énergie (appelé état excité) a son état de plus
basse énergie (appelé état fondamental) en émettant un photon. C’est le phénomene

d’émission lumineuse

E E
E2 _O_ E2 """"""
N AE = E;, — E4
E1 - 3 . E1 —o— ------------
énergie
état excité état fondamental

Propriété : relation de Planck-Einstein (rappel) \

La dualité onde-corpuscule se traduit par

hc
AE =hv=—
Y=

la relation de PLANCK-EINSTEIN :

o A& I'écart énergétique entre les deux niveaux de la transition (en J);

e h=6,63-10"34]-sla constante de PLANCK;

e vlafréquence de l'onde électromagnétique absorbée ou émise (en Hz ous™!);
e ¢=3,0-10% m-s7! la célérité de la lumiere dans le vide;

¢ Alalongueur d’'onde de I'onde électromagnétique absorbée ou émise (en m).
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1.3.b Spectre d’émission de I’hydrogéne et diagramme d’énergie

Expérience : du dihydrogene gazeux est enfermé dans un tube soumis a une décharge électrique.
Les radiations lumineuses émises par le tube sont enregistrées et on trace le spectre d’émission de

I'hydrogene. On observe que le spectre d’émission de ’hydrogéne n’est pas continu, c’est un spectre

.

de raies.
EE E E E
= o = 1= =
@ - = - ™
[T :_}T ©O w0
g — ) @ ul
o3 = - -+ w

Lampe & décharge

{Hydrogéne)
Frizma
de disperision

j: Fentes

Seuls certains niveaux d’énergie sont accessibles aux électrons de I'atome. On parle de niveaux

d’énergie quantifiés.

Les longueurs d’onde associées aux raies d’émission ou d’absorption de I'hydrogene peuvent se

retrouver par la relation de RYDBERG :

1 1
:RH(F_?) avecp>n>0

Ry =1,097-10 m~! la constante de RYDBERG.

Au sein du spectre de I'hydrogene, on définit différentes séries de raies spectrales, en fonction
du niveau d’arrivée n de |'émission.

e p>1— n=1:sériede LYMAN

e p>2— n=2:série de BALMER

e p>3— n=23:série de PASCHEN

e p>4— n=4:série de BRACKETT
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E.= 0eV —3 n=oo
Es=-054eV Yvy n=>5
— r vy Piund _
E;=-085eV Brackelt n=4
E;=-15eV YYVY n=3
Paschen
E;=-34eV YVYY n=2

Balmer
E;=-13.6eV XYY n=1
1 € Lyman

Energy level diagram for hydrogen atom

11 est possible de représenter de facon plus simple le diagramme d’énergie de I'atome d’hydro-

gene :
& /‘ eV
Eo — état ionisé
o

&y —_— 4 état excité
&3 —_— 3¢ état excité
&> —_— 2¢ état excité
&1 —_— état fondamental

Conséquence : quantification de I’énergie <

Lénergie de I'électron dans 'atome d’hydrogéne est quantifiée. Elle ne peut prendre que

certaines valeurs qui sont données par la relation suivantes :

13,6
En=- Z eneV
n
avec n € N le niveau d’énergie considéré.
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(¢’ Application 3: transitions pour I'atome d’hydrogéne 1

1. Calculer la longueur d’onde A du rayonnement émis lors de la désexcitation d'un
atome d’hydrogene du niveau n = 7 vers le niveau n = 2. A quel domaine du spectre
électromagnétique ce rayonnement appartient-il? Quelle est la fréquence du pho-

ton correspondant?

2. Calculer I'énergie minimale a fournir a un atome d’hydrogene a I'état fondamental

pour s’ioniser.

Réponse :

1. D’aprés la relation de PLANCK-EINSTEIN :

he E7— &>
d A7_o=
A7_o one =2 A&

AE=8E7—-6r =

Application numérique :

6,63-10734x 3,00-108

=3,98-10"" m =398 nm (UV-visible)
—13,6x (% — )

Ao =

WS}

Cela correspond a une fréquence :

¢ 3,00-108

v=—=——" " _=75.10" Hz
A 3,98-10~7

2. Pour ioniser un atome d'hydrogéne, il faut apporter I'énergie nécessaire pour franchir

tous les niveaux d’'énergie, soit :

A8ioni = Eo — 61

Application numérique : A&ioni =0— (—13,6) = 13,6 eV

Il. L’atome d’hydrogene et les hydrogénoides

La mécanique quantique s’applique aux particules de masses trés faibles. A I'échelle submicro-
scopique, il existe des grandeurs dont la détermination simultanée n’est pas possible, par exemple

la vitesse et la position.

1.1 Equation de Schrédinger et fonction d’onde électronique

La fonction d’onde, notée ¥ (x, y, z) est une fonction qui décrit le comportement d'un électron
situé au point M(x, y, z). Elle n’a pas de sens physique (elle n’est pas observable). En revanche, son
carré est une grandeur observable et représente la probabilité de présence d'une particule en un

point donné de I'espace.
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Définition : fonction d’onde N

La fonction d’onde VY (1,0, ) est une fonction complexe des coordonnées de I'espace telle

que:

dP =¥2dv

ou dV est le volume élémentaire, dP la probabilité de trouver I'électron dans le volume
dv.

W2 est donc la densité de probabilité de présence de I'électron (en m™3).

La probabilité de trouver I'électron dans un volume fini V est donnée par I'intégrale de la proba-

bilité de présence élémentaire :

dP=¥?dv  donc P:ff dP:ff y24qv

On en déduit une condition dite « de normalisation » qui traduit la certitude de trouver I’électron

quelque part dans tout I’espace.

Conséquence : condition de normalisation |

La fonction d’onde respecte la condition de normalisation

f f f w2qv =1
espace

(¢’ Application 4 : normalisation d’une fonction d’onde ~

Soit la fonction d’onde ¥ = Ne” @ (ag est une constante et N un coefficient de normalisa-

tion) décrivant un électron dans un systeme mono-électronique.

# Calculer N.
o 2
25 o 2 —
Donnée : f x“exp (-ax)dx = —
a
0
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Réponse :
Critére de normalisation : ff P2dv =1.
donc :

_ 2 —Z o .
1 = N-e «r“sinfdrdfde

p=27 O=m r=00 5
1 = sz de sianQf e wdr
=0 6=0 r=0

—
Il

2 “g
N ><2n><(—2)><z

1
1 = szmg: N=

Les couples (¥; (1,0, ¢),&;) que présente un systéeme donnée vérifient'équation de SCHRODINGER.
Cette équation sera vue en détail dans le cours de physique de pc. Cette équation permet d’accéder
al’énergie qui est associée a une fonction d’onde. Sa résolution pose des problémes souvent inso-
lubles...

Equation de SCHRODINGER simplifiée :

HWY;)=&Y; en mathématiques : f(x)=Ax avec A =constante

Avec H l'opérateur hamiltonien, il décrit la somme des énergies cinétiques et potentielles du
systeme.

La résolution analytique de cette équation est possible dans le cas de I’atome d’hydrogéne ainsi
que des ions hydrogénoides (ions ne possédant qu'un seul électron). Ses solutions sont appelés or-
bitales atomiques (0A). Ces orbitales atomiques décrivent les régions de I’espace ou I'électron a la

plus forte probabilité de se trouver. Chacune d’elle est décrite par :

e une couche (K, L, M, ...);

e une sous-couche (s, p, d, f, ...).

Définition : représentation des orbitales atomiques N

Les orbitales atomiques s et p ont respectivement la forme d'une sphére et d'un double
lobe.

OAdetypes: O OAdetypep:

® Remarque : les OA de type p présentent un plan sur lequel la valeur de la fonction d'onde

est nulle. Ce plan est appelé plan nodal (cf. chapitre Q2).
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probabilité
«— nulle d'y trouver
: I'électron

Les orbitales de type d ont les formes suivantes :

S ¢

En fonction de l'orbitale atomique qui le décrit, I'électron est décrit par un quadruplet de nombres

11.2 Nombres quantiques

quantiques.

Définition : nombre quantique principal <

Le nombre quantique principal, noté n € N, définit la couche électronique dans laquelle
se trouve I'électron.

n 1 2 3 4
couche KX L M N

Plus le nombre quantique principal n est grand, plus I'électron a une forte probabilité de se

trouver loin du noyau. La couche est dite d’autant plus diffuse.

Définition : nombre quantique secondaire N

Le nombre quantique secondaire, noté ¢ et tel que 0 < ¢ < n— 1, définit la sous-couche

électronique dans laquelle se trouve I'électron.

e 0 1 2 3
sous-couche s p d f

Pour la sous-couche électronique (1, ¢), il existe donc 2¢ + 1 orbitales atomiques d’orientations

différentes, de méme énergie. On dit qu’il y a dégénérescence du niveau électronique (1, ¢).

Définition : nombre quantique magnétique

Le nombre quantique magnétique, noté my et tel que —¢ < my < ¢, précise |'orbitale ato-
mique dans laquelle se trouve I'électron.
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e Pour ¢ =0, my =0, la seule orbitale possible est I'orbitale s.

e Pour /=1, my=-1,00u 1, les orbitales possibles sont les orbitales py, p, et p.

probabilité
«— nulle d'y trouver
: I'électron

1.3 Spin de I'électron

En 1922, STERN et GERLACH réalisent une expé-
rience ! dans laquelle des atomes d’argent sont projetés F
sur une plaque tout en étant soumis a un champ magné-
tique. Selon la théorie quantique, tous les atomes d’ar-
gent devraient avoir le méme comportement mais I'ex-

périence met en évidence deux groupes d’atomes, cer-

tains déviés vers le haut et d’autres vers le bas.
Otto STERN (1888-1969, a gauche) et

Prédiction 379, a droite)

classigue
Atomes d'argent

Champ magnétique inhomogéne

Ainsi, les trois nombre quantiques n, ¢ et m, ne sont pas suffisants pour avoir une descrip-
tion compléte de Iélectron. Il faut donc introduire une nouvelle grandeur physique, appelée spin et

ajouter un quatrieme nombre quantique appelé nombre magnétique de spin de I'électron.

Définition : nombre quantique magnétique de spin

Le nombre quantique magnétique de spin, noté ms, est 1ié au spin S de la particule étu-

diée. Pour I'électron, S = +% et mg = i%.

1. https://www.youtube.com/watch?v=8wS4I0zAhFA&ab_channel=LaPhysiqueAutrement
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1.4 Bilan

nombre
quan- nom valeurs possibles interprétation
tique
. désigne la couche
nombre quantique B} .
n L. neN, n=1{1,2,3,...} électronique
principal
nombre quantique désigne la sous-couche
¢ secondaire (ou n<f<n-1 électronique de 1'0A .
azimutal)
. caractérise 'orientation de
nombre quantique ,
my —l<my<+¢ l'oa

magnétique

. caractérise le spin de I'électron
nombre quantique ,
dansl'0A

N—

magnétique de spin

I1l.  Atomes polyélectroniques

Les atomes ou ions possédant plusieurs électrons sont dits polyélectroniques. Dans un tel sys-
teme, composé d'un noyau autour duquel gravitent plusieurs électrons, I'’équation de SCHRODINGER
ne possede pas de solution exacte. Il est donc nécessaire de faire plusieurs approximations pour
pouvoir la résoudre. Dans le cadre du programme, nous étudions ’approximation orbitalaire (ou

approximation monoélectronique).

111.1 Approximation orbitalaire

Propriété : approximation monoélectronique N

Dans le cas d'un atome polyélectronique, il est possible de considérer que les électrons
ne ressentent pas la charge des autres électrons, mais seulement la charge du noyau Z
diminuée par un effet d’écran de la part des autres électrons. C’est 'approximation mo-

noélectronique.

La charge réellement ressentie par les électrons est appelée la charge effective.

Définition : charge effective <

La charge efffective est la charge positive du noyau ressentie par I'électron. Elle correspond
a la charge positive du noyau diminuée par la charge négative due a I'écrantage des autres

électrons.
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Pour chaque électron i, I’expression de la charge effective ressentie Z est donnée par :
1

ol 0; est]’écrantage (ou constante d’écran) de tous les autres électrons sur la charge vue par I'élec-
tron i. Cet écrantage dépend beaucoup de la position relative des autres électrons par rapport a
I'électron i et des formes des orbitales atomiques qui les décrivent. Ainsi, Z dépend nécessaire-

ment de n etde /.

¢ les électrons dans des sous-couches plus internes que i écrantent beaucoup;
* les électrons dans des mémes sous-couches que i écrantent peu;

» les électrons dans des sous-couches plus externes que i n’écrantent quasiment pas.

N ®--
@ >0 &— @“. o e étudié

o O autres e-

Suite a cette approximation, les différents électrons sont décrits par les mémes fonctions d’ondes

que celles de I'atome d’hydrogene qui sont donc les orbitales atomiques.

111.2 Configuration électronique a I'état fondamental

La configuration électronique d'un atome ou d'un ion monoatomique correspond a la réparti-
tion des électrons au sein des différentes orbitales atomiques. Elle indique pour chaque électron, la
zone de I'espace ol il y a une forte probabilité de se trouver et I'énergie qu’il possede.

I11.2.a Etablir la configuration électronique 3 I'état fondamental

La détermination de la configuration électronique fondamentale (la plus basse en énergie) est

basée sur trois régles de remplissage (ou regle de I’ AUFBAU).

Propriété : principe d’exclusion de Pauli \

Deux électrons d'un méme atome ne peuvent pas avoir les quatre mémes nombres quan-

tiques n, ¢, my, mg.

\. J

Conséquence <

Si deux électrons sont décrits par la méme orbitale atomique (mémes 7, ¢ et my), ils ont

nécessairement leurs nombres magnétiques de spin différents : 'un est spin up, 'autre

spin down.
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Htt K

oui I'NON !l

m )

Il ne peut pas y avoir plus de deux électrons décrits par une méme orbitale atomique.

type de sous-couche s p d f

nombre d’0A par sous-couche 1 3 5 7

nombre maximum d’e” par sous-couche 2 6 10 14

Remplissages maximums :

S| e
o | A

La configuration électronique fondamentale d’'un atome est sa configuration électronique de

plus basse énergie. Elle est obtenue en suivant la regle de KLECHKOWSKI.

Propriété : regle de Klechkowski

Les sous-couches sont remplies par valeur de n+ € croissantes. Pour deux valeurs de n+ ¢

identiques, on commence par remplir les sous-couches de 7 le plus petit.

Lordre de remplissage est donc le suivant :
(15)(25)(2p)(35)(3p)(45)(3d) (4p) (55)(4d)(5p)(65) (4 f)...

Pour se souvenir de cet ordre et éviter de 'apprendre par coeur au risque de se tromper, il est

possible de retenir plutdt cette méthode :

R

4

AN

::12\2\2 , n+l

1
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(¢’ Application 5 : configurations électroniques

# Donner la configuration électronique a I'état fondamental des atomes suivants :

1. B(Z=5) 3. 0(Z£=8) 5. Ti (Z =22)
2. C(Z=06) 4. Al (Z=13) 6. Fe (Z =26)
Réponse :

1. B: (19%@29)%2p)?

C: (15)%(29)%(2p)?

0 : (19)229)%2p)*

Al : (15)2(29)2(2p)°1(35)*Bp)!

Ti : (19)2(29)%(2p)°1(35)*(Bp)° (49)*|(3d)*
Fe : (19%(25)2(2p)°1(35)*(3p)°(45)%((3d)°

S

@ 1l existe quelques exceptions a la régle de KLECHKOWSKI. Lordre de remplissage des dernieres
sous-couches peut parfois étre perturbé, notamment lorsqu'une autre configuration, trés proche,

permet de remplir a moitié des sous-couches s, p, d ou f. Cela procure une stabilité supplémen-
taire a I'édifice.

(¢’ Application 6 : exceptions a la régle de Klechkowski

# Dans les deux cas suivants, écrire la configuration attendue par la regle de
KLECHKOWSKI a I'état fondamental, puis la configuration réelle qui transgresse la regle

mais permet d’obtenir une stabilité supplémentaire.

1. Cr (Z=24) 2. Rh (Z=45)

Réponse :
1. Cr (en régle) : (15)2(25)%(2p)%1(35)2(3p)®(45)?|(3ad)*
Cr (réelle) : (15)%(25)%2p)°1(35)2(3p)®(4s)I(3d)>
2. Rh (en regle) : (15)%(25)?(2p)®1(35)%(3p)°(45)?|(3d)*
Rh (réelle) : (15)2(25)22p)®1(35)*>(3p)°(49)13d) °|(4p)8(55)! (4d)®

La regle de KLECHKOWSKI permet également de déterminer la configuration électronique des
ions.
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Propriété : configuration électronique des ions N

La configuration électronique d’'un ion monoatomique est obtenu en :

o Otant le nombre adéquat d’électrons des sous-couches de n le plus grand puis ¢
le plus grand au sein de la configuration électronique de I'atome dans le cas des
cations;

+ ajoutant le nombre adéquat d’électrons dans les sous-couches suivantes selon la
regle de KLECHKOWSKI dans le cas des anions.

(¢’ Application 7 : configuration électronique des ions 1

# Etablir la configuration électronique a I'état fondamental des ions suivants en s’aidant
de I'application 5.

1. 0% 2. A3t 3. Fe?t 4. Fe?t

Réponse :
1. O a gagné 2 électrons : (13)2(25)2(2p)6
2. Al a perdu 3 électrons : (15)2(25)?(2p)®|(35)°(3p)°

3. Fe a perdu 2 électrons : (15)2(25)2(2p)®1(35)%(3p)8(45)°|(3d)°®

4. Fe a perdu 3 électrons : (15)2(25)%(2p)®|(35)?(3p)®(49)°|(3d)°

Propriété : regle de Hund N

Au sein d’'une méme sous-couche, la configuration fondamentale est obtenue en maxi-

misant le nombre d’électrons de méme nombre magnétique de spin m;, les spins étant

paralleles.
favorable
A\ J A\ J A\ J
Y Y
2 e appariés 2 e célibataires |2 e célibataires
paralléles
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® Remarques :
e On se moque du sens des spins. Ce qui importe est qu'ils soient de méme sens.
e Quand deux électrons ne sont pas dans la méme orbitale atomique, on dit qu'ils sont désap-
pariés ou célibataires. Sinon, ils sont dits appariés.

I11.2.b  Electrons de cceur, électrons de valence

Tous les électrons ne sont pas mis en jeu dans la réactivité chimique d'un atome. Seuls sont
impliqués les électrons les plus loins du noyau c’est-a-dire ceux qui sont les moins retenus par le
noyau (car loin de la charge positive) et donc les plus hauts en énergie. Ils sont appelés électrons de

valence.

Définition : électrons de valence et de coeur N

Les électrons de valence sont les électrons de nombre quantique n le plus élevé et les
électrons qui appartiennent a des sous-couches incomplétes de n inférieur.
Tous les autres électrons sont appelés électrons de coeur.

(¢’ Application 8: électrons de valence 1

# Reprendre la configuration électronique du carbone et du fer (application 5) et indiquer
quels sont les électrons de cceur et les électrons de valence.

Réponse :
1. C: (1s)%(25)°(2p)°
RBmax =2 : 4 électrons de valence

2. Fe: (15)2(25)2(2;9)6|(35)2(3;9)6@5)2|(Sd)6 Nmax =4 : 8 électrons de valence

111.2.c Etats excités

Un apport d’énergie (thermique, électrique, lumineuse, ...) peut faire passer I'atome de son état
fondamental vers un état excité. Le retour a I’état fondamental pouvant ensuite se faire principale-
ment par désexcitation radiative ou non-radiative (transfert thermique a I'environnement).

Les configurations électroniques des états excités (donc de plus haute énergie) sont obtenus en
transgressant la regle de HUND ou celle de KLECHKOWSKI (ou les deux!). En revanche, le principe
de PAULI ne peut étre transgressé.
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regle de HUND non respectée

regle de KLECHKOWSKI non respectée

en appariant deux électrons

E E

4s | — 4s | —

R

_—
état fondamental état excité

en promouvant un électron d’'une OA basse

en énergie vers une OA plus haute en énergie
E E

4s | — 4s
énergie %

o+ + w
état excité

état fondamental

La réorganisation des électrons des OA lors du passage de I'état fondamental a un état excité est

appelé transition électronique.

111.3  Utilisation de la classification périodique des éléments

La classification périodique des éléments classe les éléments chimiques par Z croissant en met-

tant les uns au dessus des autres, les éléments qui ont la méme configuration électronique de va-

lence donc des propriétés chimiques proches (éléments isoélectroniques de valence).

colonnes (ou « familles »)

lignes (ou « périodes »)

Regroupent des éléments qui ont la méme

configuration électronique de valence

(méme nombre d’électrons et méme type de

sous-couches remplies) et donc la méme

réactivité chimique.

Tous les éléments de la ligne n ont (au
moins) la couche numéro n peuplée par des

électrons de valence.
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(¢’ Application 9: position dans la CPE

tion périodique des éléments.

# Reprendre la configuration électronique du carbone et celle du fer (application 5). Indi-
quer en justifiant précisément ou1 les éléments carbone et fer sont placé dans la classifica-

Réponse :

C: (19%29%2p)?
Nmax =2 : 2e ligne de la CPE. (2p)? : 2e colonne du bloc p, donc 14e colonne de la CPE.

Fe : (15)%(25)%(2p)®((35)*(45)?|(3d)°
Nmax =3 : 2e ligne de la CPE. (§d)6 : 6e colonne du bloc d, donc 8e colonne de la CPE.

Le bloc dans lequel se trouve un élément indique quelle est la sous-couche en cours de remplis-

sage (la plus haute en énergie donc).

bloc s bloc p
ns* bloc d npx
(n-1)dx
bloc f
(n-2)f

Certaines familles du tableau périodique ont des propriétés tres caractéristiques et ont histori-

quement été nommeées suivant ces propriétés :

colonne I colonne I1 colonne XVII colonne XVIII
alcalins alcalino-terreux halogénes gaz rares/nobles
[GRIns*(n—-2) f*(n-
[GR]ns? [GR]ns? o {: [GR]
1)d np
tendance a perdre un tendance a perdre tendance a gagner un
électron pour donner  deux électrons pour  électron pour donner toutes les

le mono-cation qui a
la structure du GR qui

précede

métaux tres

réducteurs

donner le di-cation
qui a la structure du
GR qui précede

métaux réducteurs

le mono-anion qui a
la structure du GR qui

suit

X et X, oxydants

puissants

sous-couches de

valence remplies

pas ou peu de

réactivité chimique
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IV. Evolution de quelques propriétés

La connaissance de la position d'un élément dans la CPE permet d’estimer certaines de ses pro-
priétés physico-chimiques (taille, électronégativité...).

Ces propriétés sont liées aux électrons de valence caractérisés par :
« la couche qu'’ils occupent (et donc la valeur de leur nombre quantique principal n);

« la charge effective positive qu’ils ressentent.

IV.1 Evolution de n
~

Le nombre quantique principal 7 est :

o d’autant plus grand que |'extension spatiale des orbitales les plus externes est im-

portante;

» constant dans une ligne et augmente en descendant dans une colonne.

IV.2 Evolution de la charge effective

Propriété : évolution de la charge effective dans la CPE \

La charge effective augmente de gauche a droite dans une période et augmente faible-

ment de haut en bas dans une colonne.

T

IV.3 Taille des atomes et des ions
~

Le rayon atomique est la distance la plus probable entre les électrons de valence de

I’atome et son noyau. Il est d’autant plus grand que la couche de valence est diffuse (ie.

que n est grand).
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Une formule approximative du rayon d'une orbitale est obtenue a partir de celle du rayon d'une

fonction d’onde en remplacant Z par Z*.

~

Le rayon d’'une orbitale atomique est donné par la relation suivante :
7
Pne = do 7
avec ag = 53 pm, appelé le rayon de BOHR.

On voit alors bien que les 0A de valence sont nettement plus diffuses que les 0A de cceur.

De gauche a droite dans une période : Z* augmente et n est constant. Les électrons sont de plus
en plus attirés par le noyau, le nuage électronique se contracte : le rayon atomique diminue.
De haut en bas dans une famille, Z* augmente certes, mais pas autant que 7 : le rayon atomique

augmente.

Propriété : évolution du rayon atomique dans la CPE \

Le rayon atomique augmente de droite a gauche dans une période et augmente faible-

ment de haut en bas dans une colonne.

T

Y

Un cation possede un ou plusieurs électrons de moins que 'atome. L'écrantage est diminué,

Zlition > Zatome- L€ rayon d’un cation est donc plus petit que celui de I'atome.
Un anion possede un ou plusieurs électrons de plus que I'atome. L'écrantage est augmenté,
Zyion < Zatome- L€ rayon d'un anion est donc plus important que celui de I'atome.
185 pm 100 pm 100 pm 180 pm
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Définition : polarisabilité

La polarisabilité d'un atome est la capacité du nuage électronique de cet atome a se dé-

former sous 'effet d'un champ électrique extérieur E ;.

Plus le nuage électronique est diffus, plus il se déforme facilement, et donc plus I'atome est po-

larisable. La polarisabilité augmente donc avec le rayon atomique.

Propriété : évolution de la polarisabilité dans la CPE |

La polarisabilité augmente de droite a gauche dans une période et de haut en bas dans

une colonne.

_ ]

IV.4 Electronégativité

Définition : électronégativité

L électronégativité est la capacité d'un atome a attirer a lui les électrons d'un doublet qui

le lie a un autre atome.

Il existe plusieurs échelle d’électronégativité. La plus utilisée est I’échelle de PAULING. Elle fixe la
valeur de 4 a I'atome le plus électronégatif, le fluor.
Plus le nuage électronique est diffus, moins I’atome peut attirer a lui les électrons d'un doublet

qui le lie a un autre atome : 'électronégativité varie donc a I'inverse du rayon atomique.
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Propriété : évolution de I'électronégativité dans la CPE N

L électronégativité augmente de gauche a droite dans une période et de bas en haut dans

une colonne.

T

A

@) [es halogenes sont trés électronégatifs donc plutot oxydants.
@5 Les métaux sont peu électronégatifs, donc plutot réducteurs.

[ Les éléments les moins électronégatifs sont les alcalins (extrémement réducteurs).

Il existe une corrélation entre I’électronégativité et I’énergie des orbitales atomiques :

élément Li Be B C N (0] F
&rsleV —-54 -94 -14,7 -19,4 -25,6 -32,4 -40,1
&Eplev -3,7 -6,0 -57 -10,7 -12,9 159 -18,6
X 1,0 1,5 2,0 2,5 3,1 3,5 4,0

Conséquence:lien entre y et I'énergie des OA

Plus un atome est électronégatif, plus I'énergie de ses orbitales atomiques est basse.

Cette tendance est tout a fait logique car un atome dont les 0A sont de basse énergie a peu ten-
dance a céder des électrons. En effet, céder un électron nécessite de fournir approximativement
une énergie égale a 'opposée de I'énergie de ’0OA la plus haute. Dans le cas du fluor, il faut fournir

environ 18,6 eV alors que dans le cas du lithium environ 3,7 suffisent.
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METHODES

Méthode 1 : établir la configuration électronique d’'un atome ou d’un ion

1. Déterminer le nombre d’électrons a placer dans les sous-couches :
o Z électrons pour un atome (car il est neutre);
e Z+q pour un anion de charge —qge;
e /—q pour un cation de charge +qe.

2. Etablir l'ordre de remplissage des sous-couches 3 l'aide de la régle de

Klechkowski (triangle a connaitre par coeur pour plus de rapidité).
3. Remplir les sous couches :
e 2 électrons par sous-couche s;
e 6 électrons par sous-couche p;
e 10 électrons par sous-couche d;
e 14 électrons par sous-couche f;
4. /\ Pour les cations, commencer par établir la configuration électronique de I'atome,

puis retirer les g électrons des sous-couches de n le plus grand, puis ¢ le plus

grand.

— exercices R1.2, Q1.4

Méthode 2 : déterminer la position d’'un élément dans le tableau périodique

1. Etablir la configuration électronique de I'atome a I'état fondamental (cf. mé-
thode 1);

2. Repérer nmax, le nombre quantique principal le plus élevé de la configuration. Il

correspond a la ligne (période) de I'élément.

3. La derniere sous-couche de la configuration électronique permet de déterminer

dans quel bloc se situe I'atome étudié.

4. Le nombre d’électrons que contient cette derniere sous-couche correspond a

la colonne du bloc dans lequel se situe d'atome.

5. En connaissant par cceur le nombre de colonne contenue dans chaque bloc, on

remonte a la position exacte de I'élément dans le tableau périodique.

— exercice Q1.3
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SYNTHESE
1

s Composition du noyau, relation entre A, Z et N.

iz Différence entre un élément et un atome.

iz Définition du nombre quantique principal. Comment évolue-t-il dans la CPE?
sz Définition du nombre quantique secondaire.

iz Définition du nombre quantique magnétique.

sz Définition du nombre quantique magnétique de spin.

iz Définir 'effet d’écran des électrons.

sz Définir la charge effective. Comment évolue-t-elle dans la CPE?

r== Enoncer le principe d’exclusion de PAULI ainsi que sa conséquence sur deux électrons
décrits par la méme orbitale atomique.

«= Enoncer (avec des mots!) la régle de KLECHKOWSKI.

r= Enoncer la régle de HUND.

iz Définir un électron de valence et un électron de cceur.

sz Définir le rayon atomique d'un atome ou d'un ion. Comment évolue-t-il dans la CPE?
iz Définir la polarisabilité. Comment évolue-t-elle dans la CPE?

sz Définir I'électronégativité. Comment évolue-t-elle la CPE?

iz Soient deux atomes A et B. Si ya < yB, que dire de la position relative des OA de A et
B?

. J

Démonstrations et applications N

# Description complete de la composition d'un atome. Notion d’élément, d’atome,

d’isotope.

# Nombres quantiques, quantification de I'énergie, dégénérescence des niveaux d’éner-
gie.

# Configuration électroniques des atomes et ions : regles de remplissage, exemples.

# Tableau périodique : construction, description, lien avec les configurations électro-

niques.

# Evolution de quelques propriétés atomiques dans la CPE : rayon atomique, électro-

négativité, énergie.
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Chapitre Q2
ORBITALES MOLECULAIRES

La théorie de LEwIs a été introduite de 1916 et permet de représenter des entités chimiques
de facon relativement simple et visuelle. Elle permet alors d’expliquer un certains nombre de leurs
propriétés (la longueur des liaisons, répartition des charges, ...) ainsi qu'une partie de la réactivité.

Cependant, certains phénomenes lui échappent. En outre, le cas du dioxygene qui devrait étre
diamagnétique d’aprés sa structure de LEWIS et qui, pourtant, présente des propriétés paramagné-
tiques. Ce phénomeéne ne sera expliqué que dans les années 1930 avec '’émergence de la théorie des
orbitales moléculaires ayant connu un essor considérable suite au développement de la mécanique

quantique et du modele quantique de 'atome.

I. Méthode CLOA (combinaison linéaire d’orbitales atomiques)

1.1 Cadre de I'étude

Les principes de la mécanisme quantique vus pour les atomes sont repris pour les molécules. A

la molécule étudiée est associée une fonction d’onde ¥ (7, R) qui décrit les électrons et les noyaux

des atomes. L'objectif est la détermination des fonctions d’onde ¥ (7, 7’1;) et des énergies associées
a la molécule. Les fonctions « décrivent » le mouvement des électrons dans une espece chimique,
dans la mesure o1 le carré du module de la fonction (|¥|?) représente la densité de probabilité de
présence électronique.

La fonction d’onde moléculaire ¥ (7, T?)) est solution de '’équation de SCHRODINGER écrite cette

fois pour la molécule :

vy (7,7{’) Y (7,72’)

Comme pourI'atome polyélectronique, I'introduction de plusieurs électrons - et ici, plusieurs noyaux
- impose des répulsions supplémentaires rendant la résolution impossible analytiquement. Des ap-

proximations doivent étre faites au préalable.

l.1.a L’approximation de Born-Oppenheimer

L'approximation de BORN-OPPENHEIMER consiste a considérer que les électrons de la molécule
se déplacent autour des noyaux supposés, eux, immobiles. Cela provient du fait que les noyaux sont
beaucoup plus lourds que les électrons et permet de se limiter a I’étude de la fonction d’onde élec-
tronique de la molécule.

Considérons la fonction d’'onde ¥ (7, 7?)) avec T et R les vecteurs positions relatifs aux électrons

et aux noyaux. U'approximation de BORN-OPPENHEIMER suppose que la fonction d’onde ¥ peut
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s’écrire sous forme découplée :

—

b 4 ( r ,E) = ¥ ({électrons}) noyaux fixes = ¥ (7°)

noyaux fixes

—
7

La fonction ¥ (77)
action avec les noyaux fixes. Dans la suite, nous limitons I'étude a celle de la fonction ¥ (7)

. , C . .
noyaus fixes €St la fonction d’onde associée au comportement des électrons en inter-

noyaux fixes
qui décrit le comportement des électrons.

I.L1.b L’approximation orbitalaire

Le principe de cette approximation est de supposer que la fonction d’onde polyélectronique

— y 2 . . . y , . .
(T )noyauxﬁxes s’écrit comme un produit de fonctions d’'onde mono-¢électroniques :

n
¥ (7 ) soyautives = P1TV@2(P2)ecpn(T) = [ i(T0)

électrons i

Dans ce produit, chaque fonction ¢; ne dépend alors plus que de la position d'un seul électron. Ces

fonctions monoélectroniques sont qualifiées d orbitales moléculaires.

I.1.c L’orbitale moléculaire

Théoréme : méthode CLOA N

Avec la méthode de combinaison linéaire des orbitales atomiques (méthode CcLOA), on

considere que la fonction d’onde ¥, qui décrit un électron de la molécule, peut s’écrire
comme une combinaison linéaire des orbitales atomiques ¢; des différents atomes com-

posant la molécule.

(] =Zci,in
Jj

Mais quelles orbitales atomiques utiliser pour chaque atome? La description la plus précise

consisterait a prendre toutes les orbitales atomiques possibles mais il y en a une infinité par atome!

Propriété

Pour chaque atome, on retient les orbitales atomiques de valence occupées et les orbi-

tales atomiques de valence vides de méme nombre quantique principal.

I.1.d Résumé

Il est possible de s’y perdre avec toutes ces notations...
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systéme réel ¥ ({électrons + noyaux})
apres BORN-OPPENHEIMER W (e1, €2, ..., €N noyaux fixes
apres approx. orbitalaire | W (ey, ez, ..., eN)noyaux fixes = H pilei)
électrons i
CLOA Pi= ) CijXj
OA,;

1.2 Interactions de deux orbitales atomiques : cas de H»
1.2.a Orbitales moléculaires de Hjy

Pour obtenir les orbitales moléculaires de H,, on va combiner des 0A des deux atomes d’hydro-

gene. Tout d’abord, il faut choisir les orbitales a combiner.

« Orbitale de valence de H, : (1s5)!

e Orbitale de valence de Hy, : (1 sb)1

Il faut prendre en compte deux orbitales :

O O e bty

1Sa 1Sb

Propriété

En combinant » orbitales atomiques, n orbitales moléculaires sont obtenues.

$ Remarque : lorsque des diagrammes d'OM seront construits a partir d'un nombre impor-
tant d'0A, vérifier que le nombre d'OM formées est égal au nombre d’OA qui interagissent sera

un bon moyen de vérifier que I'on ne fait pas d'erreur.

Les oM obtenues doivent respecter la symétrie de la molécule en se combinant. Ici, seules deux

combinaisons linéaires des OA 1s4 et 1sp respectent la symétrie de la molécule H, :

OO OQ

@+ = Ct (1sa+1sp) @-=c-(1sg—1sp)
CL positive (en phase) CL négative (en opposition de phase)

¢+ et c_ sont des constantes positives.
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% Pour aller plus loin...

Sachant que deux orbitales atomiques 1s sont combinées, cela conduit a 2 orbitales moléculaire.
Leur expression est :

@ =cplsp +cglsp

Il est possible d'exprimer le fait que la probabilité de trouver I'électron dans I'ensemble de |'espace

[itar-

fff (cal1sal*+cg|1sgl* +2cacg (1salsg))dr =1

ciff |13A|2d7+623ff IlsBIZdT+20Achf [1salsgldr =1
=S

1 1

vaut 1 :

Soit :

<
{

. ff 11s;12d7r =1 (i=A ou B) car les OA sont normalisées;

e L'intégrale S= ff[ (Isa x 1sg)dr est appelée intégrale de recouvrement de |'orbitale 1sp
et 1sg.

Au sein d'une molécule homonucléaire, les deux atomes jouent des réles équivalents : 1sp = 1sg.

Les coefficients sont donc égaux en valeur absolue : |cal = |cg| = C soit cp = cg ou ca = —cg. Il vient

donc :
2C*+2SC*=1  siCa=Cg
Soit :
B 1
V2(1+S)
Ou bien :
2C*-28C*=1 siCpo=-Cp
Soit :
_ 1
Vv2(1-S8)
On trouve alors I'expression des OM de Hj :
—1 (1sp +1sp) t —1 (1 1sg)
= sy +1sg e -= SA— 18
b= aae s LT =
combinaison ﬁ;éaire positive combinaison Enréaire négative
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Il existe deux types de représentation pour les OM :

» une représentation dite conventionnelle ol les 0A qui interagissent sont notées telles quelles
et ol la phase (ie. le signe de la fonction d’onde) est notifiée. Cette représentation nous aide
pour reconnaitre les caractéristiques de la fonction d’onde. En effet, deux lobes en opposi-
tion de phase est synonyme d'un recouvrement nul et donc d'une probabilité nulle de trouver

I’électron.

» une représentation des courbes d’isodensité : 'enveloppe surfacique des régions ol11a proba-

bilité de trouver I'électron est la plus grande est notifiée.

Il faut réussir a traduire le passage de I'une a l'autre :

P =
SN

4

IS

N
NN

Z==
e
1%

i

A
i

représentation des

;LAZ
Pep iyl

courbes d’isodensité

i
il

7

!
.
W

i/

représentation conven- O—O Q—O

tionnelle

1.2.b Caractérisation des orbitales moléculaires

Définition : caractére liant et antiliant d’'une OM N

Une orbitale moléculaire est dite :

e liantelorsque les deux 0A dont elle résulte sont en phase;

« antiliantelorsque les deux 0A dont elle résulte sont en opposition de phase.

On note conventionnellement par une étoile « * » les OM antiliantes :

OO O-Q

*

(&} (¢}

Il faut garder a I'esprit que ces orbitales moléculaires représentent des densités de probabilité

de présence. Comparons la probabilité de présence en fonction de la distance internucléaire r.
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P -
. 1030 . 1030
1 |
0.5
0L =""ru- S
A B
r
La densité électronique est importante : La densité électronique est importante :
 au niveau des deux atomes « au niveau des deux atomes
« dans la région inter-nucléaire « de part et d’autre du segment

inter-nucléaire

Définition : caractére o ou & d’'une OM N

Une oM est dite de type sigma (o) lorsque le recouvrement entre les deux OA se fait le long
de l'axe internucléaire.
Une oM est dite de type pi () lorsque le recouvrement entre les deux OA se fait de part et

d’autre de I'axe internucléaire.

l.2.c Diagramme énergétique

Il est souvent utile de représenter ces OM sur un diagramme énergétique. L'énergie de 'oM liante
est plus faible que celle des 0A : il s’agit d’'une interaction stabilisante. A l'inverse, 1'énergie des

oM antiliante est plus élevée que celle des 0A : il s’agit d'une interaction déstabilisante.
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1s, | N
\

Anoter :

Ha_

o |AE7| > |AEY]
e (o est une orbitale moléculaire liante

AE™ N
\
\
\
\
\
\
\
\
/
/
/
/
/
/
AET
/
/
/
/
/
/
A\ 4 !
H,-H,

e o est une orbitale moléculaire antiliante

1.2.d Relation diagramme-propriétés
Le diagramme permet de déduire des propriétés de la molécule. Par exemple, I'indice de liaison,

SO

_Hb

1 1sp 4@

noté iy permet de caractériser la liaison formée entre les deux atomes.

Définition : indice de liaison

Lindice de liaison i, est défini par

avec:
¢ 1nle nombre d’électrons dans les oM liantes;
e n* le nombre d’électrons dans les oM antiliantes.

Dansle casde Hy :

® Remarque : plus l'indice de liaison est élevé, plus la liaison est forte et courte

37/72
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. nombre d’électrons dans 'OM ¢ — nombre d’électrons dans'OM ¢* 2-0 1
lp = = =
2 2

Cet indice de liaison est cohérent avec le schéma de LEwIs de la molécule H, dans lequel la

multiplicité de la liaison H-H est de 1.

De plus, ce modele permet de déterminer des propriétés de magnétisme des molécules.

Définition : diamagnétisme /paramagnétisme N

Une molécule est dite diamagnétique si, a I'état fondamental, tous ses électrons sont ap-
pariés.
Elle est dite paramagnétique si, a I'état fondamental, elle posséde des électrons céliba-

taires.

Dansle casde Hy :

Tous les électrons sont appariés : H, est diamagnétique.

I.2.e Energie de stabilisation

Le remplissage du diagramme permet de justifier 'existence d’'une molécule. La formation de la

molécule apporte une stabilisation par rapport aux atomes isolés.

En reprenant le diagramme d’orbitales moléculaires de Hy :

AE= -n&E" + n*&”
—— ——

stabilisant déstabilisant

avec :
e n:le nombre d’électrons dans 1’oM liante;

e n*:le nombre d’électrons dans I’oM antiliante.

Cette stabilisation vaut, dans le cas de Hy, A& = —2&,.
A partir de ce modele, il est possible de s'intéresser aux différents ions dérivés de Ho.
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molécule H,* H, H,~ H,%~

nombre d’e” de
valence

diagramme d’om g:ff' \:‘j:g g:ff' F a F % %

configuration
. (¥ (W4)? (W2 (W4)*(¥-)?
€électronique
-E, <0 —2E. <0 —2E.+E_ —2E.+2E_>0
stabilisation AE . L
Stable Stable Indéterminé Instable
indice de liaison
. 1/2 1 1/2 0
7]
magnétisme paramagnétique | diamagnétique | paramagnétique sans objet

1.3 Critéres d’interactions entre deux OA

1.3.a Critére de recouvrement

Pour qu'il puisse y avoir une interaction d'un OA sur une autre 0A , il faut que le recouvrement,
appelé S, soit non nul. Un recouvrement non nul implique que les deux 0A aient une méme symé-

trie.

Pour cela, il faut recenser les symétrie des OA .

(¢’ Application 10 : symétries et recouvrement N

# Identifier les 0A qui peuvent interagir entre elles. Indiquer s'il s’agit d'un recouvrement

liant ou antiliant et s’il s’agit d'un recouvrement de type o ou 7.

X
(a) (b) © (©)
* of Ff oce
y

Réponse :
(@) (b) (c) (d)
S> ‘Q“ S>0_—, S /_<\ 0 S>0_,
5<0 §>0~" §<0 S>0
St =0 St # 0 St # 0 Siot # 0
liant liant liant
b3 c b
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1.3.b Critére énergétique

Les 0A qui interagissent n'ont pas forcément la méme énergie. Pour qu’il y ait une interaction, il

faut que les 0A soient énergétiquement proches avec un écart d’énergie inférieur a 10 eV.

IAE| = 0 0eV<|AE| <10 eV

1.3.c Bilan

Propriété : criteres d’interaction de deux OA

|AE| > 10 eV

E

h

»

faut:

non nul);

o qu’elles soient proches énergétiquement (A& < 10 eV).

Pour que deux orbitales atomiques interagissent et forment une orbitale moléculaire, il

o qu’elles aient des éléments de symétrie communs (ie. que leur recouvrement soit

Il. Diagramme d’OM de molécules diatomiques

II.L1 Molécules de type A;
Il.L1.a Diagramme de O

Les énergies des 0OA de valence de ’oxygene valent :
&25(0)=-28,7eV et  &p(0)=-13,6eV

o Etude de I'écart énergétique s-p :

Calcul du A& : A8 = |&25(0) — &2, (0)| =15,1 eV.
A& > 10 eV : I'interaction n’est pas prise en compte entre les OA 2s et 2p.

Définition : diagramme non corrélé

Lorsque l'interaction 2s-2p est négligeable, on parle de diagramme non corrélé.
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» Configurations électroniques et OA a prendre en compte :

0(Z=8):(15?2 (2s)%2p)*
N———

OA de valence

Pour chaque atome d’oxygene, trois orbitales sont donc a prendre en compte :

2s

2py

2py 2p,

o@oog

o [Interactions a considérer :

* Entre OA s:285 — 25

* Entre OA p :2pxa < 2PxB; Zpy,A — Zpy,B ;2DzA < 2P2B

o Construction du diagramme :

® 0o ¥

2psx 2py  2p;

284

Oa_ob

» Configuration électronique de O, a l'état fondamental :

02 : (0)2(03)2(03)* () * (M) () (})!
(regle de HUND a respecter pour le remplissage des oM 7§ et 7))

e Indice de liaison et lien avec schéma de LEWIS :

2px 2py 2p;

28y
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n-n* 8-4
=— =2
2 2

ip=

Cet indice de liaison est cohérent avec le schéma de LEWIS car au sein de celui-ci, la

liaison est double (ie. de multiplicité 2).

En revanche, le diagramme montre que O, compte 2 électrons célibataire donc est pa-

ramagnétique. Ceci n’est pas expliqué par la théorie de LEWIS.

I.L1.b Diagramme de N,

Les énergies des 0A de valence de ’azote valent :
&Es(N)=-20,3eV et &p(N)=-14,5eV
o Etude de I'écart énergétique s-p :

Calcul du A& : A8 = |8,5(N) — &2, (N)| = 5,8 eV.
A& < 10 eV : l'interaction doit étre prise en compte entre les 0A 2s et 2p.

Dans le cas, comme celui de N3, ol1 les 0A 2s et 2p sont proches en énergie, il faut prendre en

compte une interaction a quatre orbitales. Le systéme devient plus complexe.

Définition : diagramme corrélé

Lorsque l'interaction 2s-2p est non négligeable, on parle de diagramme corrélé.

» Configurations électroniques et OA a prendre en compte :

N (Z=7):(15)?(29%2p)®
—_——

OA de valence
Pour chaque atome d’oxygene, trois orbitales sont donc a prendre en compte :

2s 2px 2py 2p;

o@oog
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o Interactions a considérer :

* Entre 2 OA p :2pxa < 2Px,B
* Entre 2 0A p :2py,A - 2py_B ;2PzA < 2P2B
* Entre4 0A (2 set2p) : {2sp+2pya} — {258 +2py8}

o Construction du diagramme :

@— o 8— E:{-:______ OO —____,_’_:}— —@ A | —8

2px 2py 2p; N " 2px 2py, 2p;

O 0-0 O
» Configuration électronique de N, a l'état fondamental :
Ny : (01)*(03)%(1)* ()% (03)?
* Indice de liaison et lien avec schéma de LEWIS :

. n-n* 8-2
Iy = 5 :ng

Cet indice de liaison est cohérent avec le schéma de LEWIS car au sein de celui-ci, la

liaison est tripe (ie. de multiplicité 3).

Aucun électron célibataire (quelque soit la théorie employée) : N, est diamagnétique.

En comparant des diagramme d’OM avec et sans prise en compte de 'interaction s/p, on re-

marque que I'ordre énergétique des OM n’est pas le méme : 'orbitale o3 a changé de position par

rapport aux orbitales 7 liantes.
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diagramme SANS corrélation diagramme AVEC corrélation

E

. E G,
2, 2P
§- -

2s

2s —

G_ i _@

1.2 Molécules de type AB

On s’intéresse dans cette partie a la construction de diagrammes d’'oM de molécule diatomique
de type AB, c’est-a-dire de molécule hétéronucléaires. Le principe reste strictement le méme, mais
le seul changement concernera la position relative des orbitales atomiques qui n’ont, de fait, pas la

meéme énergie.

Propriété:lien entre y et I'énergie des OA

Plus un atome est électronégatif et plus ses orbitales atomiques sont basses en énergie.

I1.2.a Cas de HeH™

» Configurations électroniques et OA a prendre en compte :

He: (15)?

H:(1s)!

0A de valence : la 1s pour chaque atome.

Pour chaque atome d’oxygene, trois orbitales sont donc a prendre en compte :

1sy 1Spe

o o
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o Interactions a considérer :
* 18y < 1sye (pas d’orbitales p)

o Construction du diagramme :

O i
\\\ :\—I— 1sHe —@

H- H-He -He
 Configuration électronique de HeH" a l'état fondamental :
HeH" : (0)?

e Indice de liaison et lien avec schéma de LEWIS :

Cetindice de liaison est cohérent avec le schéma de LEwIS au sein duquel la liaison HeH

est simple (ie. de multiplicité 1).
I.2.b Cas de CO
Les énergies des 0A de valence du carbone valent :
&25(C)=-16,6 eV et &p(C)=-11,3eV
Les énergies des 0A de valence de 'oxygene valent :

&rs(0) =-28,7eV et &p(0) =-13,6 eV
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o FEtude de l'écart énergétique s-p :

Calcul des A& :
A8 =|8,5(C) — &2, (0)| = -3 eV.
A8, = |E25(0) — &2 (C)| = -3 eV.

A& <10 eV : l'interaction doit étre prise en compte entre les 0A 2s et 2p.

o Configurations électroniques et OA a prendre en compte :

C: (192 (29)%2p)>
——

0A de valence

0:(15)?% (25)?2p)*
———

0A de valence
Pour chaque atome :

25c sz,C 2py,C 2Pz,C 250 sz,O 2py,O

2pz0

o@wgo @@08

o Interactions a considérer :

e Interactiona2 0A:2pyc < 2px0
e Interactiona2 OA:2p;c < 2pz0

o Interaction a4 o0A: {2sc +2p,c} < {250 +2py,0}

o Construction du diagramme :

O oo 8— ==
2px 2p, 2p, W el ©=O .

- =

2p, 2p, 2p:
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» Configuration électronique de CO a l'état fondamental :
CO: (01)%(03)*(mx)*(12)* (03)?
e Indice de liaison et lien avec schéma de LEWIS :

., 8-2 .
lp=— =
T2
Cet indice de liaison est cohérent avec le schéma de LEWIS le plus représentatif au sein

duquel la liaison CO est triple (ie. de multiplicité 3).

lll. Meéthode des fragments

111.1  Principe

L'établissement des diagrammes d’om des molécules diatomiques permet d’expliquer certaines
propriétés inexplicables par la théorie de LEwis. Comment étendre ces principes a la construction
de diagrammes d’'oM de molécules plus complexes?

Les approximations de BORN-OPPENHEIMER et orbitalaire sont toujours valables : la molécule
est donc scindée en parties fictives, appelées fragments, dont les interactions des OM aboutissent

aux oM de la molécule.

Définition : fragment

Un fragment est un groupe fictif d’atomes qui possede un maximum d’éléments de sy-

métrie communs avec la molécule compléte.

|  Remarque : dans certains cas, plusieurs fragments sont possibles.

(¢’ Application 11 : fragmentation N

# Apres avoir identifié les plans de symétrie de la molécule d’eau, proposer une fragmen-

tation cohérente de cette molécule.

# Méme question pour BeHo.
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Réponse :

donc H H +

en réalité il y a une Oy z

infinité de plans de

symétrie H-Be-H
L* /Oxy

Oxz

donc H—H + —Be—

Les regles a I'ceuvre dans la construction des oM d’'une molécule diatomique sont toujours va-

lables.

1.2

Construction du diagramme de BeH,

o Configurations électroniques et OA a prendre en compte :

Be (Z=4): (15?2 29)%2p)°
—_——r

0A de valence

(1s)!
—~—

OA de valence

H(Z=1):

Voir plus haut (appli 2).

e Fragmentation de BeH> :

Voir plus haut (appli 2).

Schéma de LEWIS et géométrie de BeH> :

o Diagrammes d’OM des différents fragments :

et, par fragmentation, Hy : (01)?

E E
. 20, 20, 2p;
o5 Q—O
7‘0— -0 —87
z

(oF] Q9 1_5

’ o

fragment H, fragment Be
o Eléments de symétrie de BeH :
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. orbitales du
orbitales du fragment Be
fragment H2
plan 2s 2py 2py 2p, o1 @
Oxy S S
Oyz A S
Oxz S A
bilan Sss SAS SSA Ass | sss SSA
o Interactions a considérer :
* «SSS»:28ge — 0
* «SSA»: Zpy — 0';
e Diagramme d’'OM de BeH> :
AE EA
I—\
I” A ) s‘ -
I"’ll _ \.‘ ..... N P
;—
— ~ B S~ II Il'
S —— K

» Configuration électronique de BeH, a l'état fondamental :

BeH, : (01)%(03)?

» Adéquation diagramme d'OM/schéma de LEWIS :

1.3

Deux oM liantes sont remplies : cela est cohérent avec les deux liaisons simples du
schéma de LEwis. Deux OM non liantes localisées sur le Be sont vides : cela est cohé-
rent avec les deux lacunes électroniques du schéma de LEWIS.

Construction du diagramme de H,0

o Configurations électroniques et OA a prendre en compte :
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H: (@19t
——

0A de valence

0: (152 25)2@2p)*
N————

OA de valence

e Schéma de LEWIS et géométrie de H>0 :
A . , ; s
H/O\ AX,Ey; — géométrie coudée autour de I'oxygene.

H

o Fragmentation de H»O :

donc H H + _O<

e Diagrammes d’'OM des différents fragments :

E E
20  2p,  2p;
£ o} e
; R O /8\
(o3 O/\O 1s
’ Q.
fragment Hy fragment O
o Eléments de symétrie de H»O :
orbitales du
orbitales du fragment O
fragment H,
plan 250 2px,0 2py,0 2pz0 o3} oy
Oxy n’est pas plan de symétrie
Oyz S A S S S
Oxz S S A S S A
bilan SS AS SA ss || ss SA
o Interactions a considérer :
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* «SS»:{2s0+2pz0}— 01

* «SA»:Zpy,oHO';

e Diagramme d'OM de H>O :

E

» Configuration électronique de H,O a l'état fondamental :

H0 : (¢1)? (h2)? (p3)? (¢pa)?

o Adéquation diagramme d’OM/schéma de LEWIS :

oM liantes (¢; et ¢, peuplées : elles décrivent les liaisons O—H.

OM non liantes ¢3 et ¢4 peuplées : cohérent avec la présence des doublets non liants.
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Méthodes

Méthode 3 : construction d’un diagramme d’orbitales moléculaires N

1. Représenter la molécule dans un repére orthonormé.

2. Recenser les OA de valence qui participent a la molécule. Les électrons de cceur

étant dans les OA de plus faible rayon, le recouvrement est quasi-nul.

3. Etablir les OA qui peuvent interagir en respectant :
« le critére de recouvrement (au besoin, établir les symétries).
o le critére énergétique (A& <10 eV).
« identifier la nature du recouvrement (axial o ou latéral ).
4. Construire le diagramme énergétique :

e en placant de part et d’autre du diagramme la position énergétique des orbi-
tales. Plus I'électronégativité est élevée et plus les OA de valence sont
basses en énergie.

o en placant les OA qui n'interagissent pas a la méme énergie dans la molécule
que dans |'atome.

5. Vérifier que nOA = nOM.
6. Identifier la nature des OM : liante, antiliante, non liante ainsi que ¢ ou 7.

7. Représenter les OM : la contribution d'une OA d'un atome est d'autant plus grande

que I'OM est énergétiquement proche de cet atome.
8. Compléter le diagramme d'OM avec le nombre d'électrons de valence total.

9. Déduire du diagramme d’éventuelles propriétés : indice de liaison, caractére para-

magnétique ou diamagnétique, propriétés nucléophiles ou électrophiles, etc.

Méthode 4 : déterminer quelles OA interagissent N

1. Dessiner la molécule avec un repére orienté.

2. Lister les éléments de symétrie de la molécule.

3. Dresser un tableau content toutes les OA a prendre en compte et les plans de
symétrie de la molécule.

4. Dans chaque case, indiquer si I'OM est symétrique (S) ou antisymétrique (A) par
rapport au plan de symétrie considéré.

5. Les OA ayant les mémes propriétés de symétrie par rapport a tous les éléments de

symétrie interagissent ensemble.
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SYNTHESE
1

iz Qu’est-ce que la méthode CLOA?

iz Quelles sont les orbitales atomiques retenues pour former des orbitales moléculaires ?
iz Combien obtient-on d’orbitales moléculaires en combinant 7 orbitales atomiques?
sz Définir une orbitale liante. Définir une orbitale antiliante.

iz Définir une orbitale de type o et une orbitale de type 7.

sz Définir I'indice de liaison d’'une molécule diatomique.

iz Définir une molécule diamagnétique et une molécule paramagnétique.

r= Enoncer les deux critéres d’interactions de deux orbitales atomiques.

iz Définir un diagramme corrélé. Définir un diagramme non corrélé.

iz Comment évolue I'énergie des orbitales avec I’électronégativité ?

iz Définir un fragment.

\. J

Démonstrations et applications N

# Diagramme d’orbitales moléculaires de la molécule de dihydrogene H, : choix des

OA aprendre en compte, représentation de ces OA , diagramme d’OM complet, indice
de liaison.

# Diagramme d’orbitales moléculaires de la molécule de dihydrogéne O, : choix des
OA aprendre en compte, représentation de ces OA , diagramme d’0OM complet, indice
de liaison.

# Diagramme d’orbitales moléculaires d'une molécule AB fourni : idem sans la
construction, mais interprétation du diagramme, représentation éventuellement des

traits de construction.

# Méthode des fragments : présentation générale de la méthode, fragmentation d'une
molécule simple, établissement du diagramme d’oM par justification des symétries.

Exemples de molécules simples sur AH» linéaire.
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Chapitre Q3 .

PREVISION DE LA REACTIVITE A L’AIDE DES
ORBITALES MOLECULAIRES

Introduction

Les diagrammes d’orbitales moléculaires sont utilisés pour comprendre les propriétés des mo-
lécules diatomiques. Leur utilisation peut-étre étendue aux molécules polyatomiques et dans des
cas simples peuvent étre construits « a la main ».

En 1952 (récemment donc!), le chimiste japonais FUKU1 développe une théorie permettant d'uti-
liser ces diagrammes d’'OM pour prévoir la réactivité de certains composés. Cette théorie, dite des
orbitales frontalieres, lui vaut d’étre lauréat du prix NOBEL de chimie en 1981 avec HOFFMANN pour

leurs théories, développées indépendamment sur les mécanismes des réactions chimiques.

.  Aspects cinétiques et thermodynamiques d’une réaction chimique

Une transformation chimique est parfois (méme souvent) effectuée en plusieurs étapes. Ces
étapes permettent d’expliquer a I’échelle microscopique le chemin que prennent les réactifs pour

donner les produits.

Définition : acte élémentaire

On appelle acte élémentaire une réaction qui se déroule en une seule étape décrivant ce

qui se passe a I’échelle microscopique.

® Remarque : Le nombre d’entités chimiques réactives impliquées dans un acte élémen-
taire est appelé molécularité. Les collisions a plus de deux partenaires étant peu probables, la

molécularité est égale a 1 ou 2, rarement 3.

Dans le cas d'une réaction complexe, plusieurs actes élémentaires se suivent pour passer des

réactifs aux produits. La succession de ces actes élémentaires est appelée mécanisme réactionnel.

Définition : mécanisme réactionnel

Un mécanisme réactionnel est une succession d’actes élémentaires qui décrit la transfor-

mation des réactifs en produits.
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Exemple : La réaction de substitution nucléophile entre le chlorure de tertiobutyle et les

ions hydroxydes, d'équation :
(CH3)3—Cl+HO™ = (CH3)3—OH+Cl™

est décrite par le mécanisme réactionnel suivant :

k
(CH3)3—Cl k:‘ (CH3)3C* +ClI~
-1

(CH3)3C* + HO™ =2 (CH3)3—OH

.1 Profil énergétique d’un mécanisme réactionnel (révisions de PCSI)
l.L1.a Représentation du profil énergétique d’un mécanisme réactionnel

Une réaction peut étre décrite d'un point de vue énergétique par un graphique simple (voire
simpliste) appelé profil réactionnel. Celui-ci décrit les différentes étapes du point de vue de leur

énergie d’activation.

CR
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CR | coordonnée de réaction (parametres géométriques qui varient au cours de la réaction)
&p | énergie potentielle en kJ - mol ™
ET | état de transition : état haut en énergie ou les liaisons ne sont ni rompues, ni formées
(entre-deux)
R | réactifs
P | produits
IR | intermédiaires réactionnels (espece intermédiaire créée au cours d'une étape et
consommeée au cours d'une autre)
&q | énergie d’activation (énergie a fournir, en kJ - mol~!, pour que la réaction se déroule)

Ne jamais dire que la coordonnée réactionnelle « peut par exemple étre le temps»

Quelques conclusions peuvent alors étre tirées du profil réactionnel :

e Nombre d’actes élémentaires : 2 actes élémentaires

o Facilité des étapes: &, > &, donc k; < ko (ARRHENIUS)

o Caractere thermique : &(P) < &(R) donc produits plus stables (= exothermique).

1.1.b Postulat de Hammond

I n’est pas possible d’isoler un complexe activé. Sa durée de vie est de ’ordre de la femtoseconde.

Sa structure ne peut qu’étre postulée a I'aide du postulat de HAMMOND.
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Théoreme : postulat de Hammond

Sur un chemin réactionnel, deux états successifs qui sont énergétiquement proches sont

structurellement proches et vice-versa.

Si le systeme initial est plus haut en énergie que le systeme final, I'état de transition est dit pré-

coce. Le complexe activé est alors de structure proche de celle des réactifs.

Exemple :
t
1
E HO- - -‘C_- - -Br
HH
H;C—Br
©
H-0O Br@
H3C_OH
CR

Si le systeme initial est plus bas en énergie que le systéeme final, 1’état de transition est dit tardif.

Le complexe activé est alors de structure proche de celle des produits.

Exemple :
+
H\
E LC----- Br
HA
A
®‘C, Br
HH po°
(H3C)3C—Br
&)
H-0
CR
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Conséquence : comparaison de deux chemins réactionnels N

La réaction la plus rapide étant celle dont I'état de transition est le plus bas en énergie.
Pour déterminer I’état de transition le plus bas en énergie, il faut comparer la stabilité des

especes les plus proches en énergie de I'état de transition (réactif ou produit).

.2 Compétition contrdle cinétique/contrdle thermodynamique

Considérons deux réactions compétitives :
!
A—=—B et A—B

Supposons que le produit B est formé plus rapidement que B' mais soit moins stable que B'. Sur un

profil réactionnel, cela se traduit de cette facon :

&

CR; CR,
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Comment optimiser le processus de maniére a n'obtenir qu'un de ces composés?

régime

régime cinétique thermodynamique
A

- = N : s

concentration

=
temps

* t < 7:B est majoritaire, il se forme plus vite. B est le produit cinétique.

e > 71:B’ est majoritaire, il est plus stable. B’ est le produit thermodynamique.

produit obtenu sous contréle produit obtenu sous contrdle
cinétique thermodynamique
produit obtenu rapidement produit obtenu lentement
caractérisation le plus stable
&4 la plus basse & la plus basse
température faible température haute
facteurs

durée courte durée longue

Il faut garder a 'esprit que dans 95 % des cas, le produit cinétique est le méme que le produit

thermodynamique.

Il. Interprétation du controle cinétique

Comment interpréter le chemin réactionnel et la structure du complexe activé en termes d’in-

teractions entre les molécules?
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1.1 Controle orbitalaire

On se place dans le cadre o1 ce sont les interactions entre les réactifs qui vont expliquer la forma-
tion du produit. On dit alors que ’on se place dans le cas d'un état de transition précoce. C’est-a-dire
que le complexe activé a une structure proche des réactifs.

On recherche donc les interactions les plus favorables entre les réactifs, ce qui expliquera la for-
mation préférentielle d'un des produits. Une des facons de décrire ces interactions est de considérer
Pinteraction des orbitales moléculaires de chacun des ractifs.

I.1.a Théoréme de Fukui

Dans un diagramme d’orbitales moléculaires, on distingue les OM occupées et des OM vacantes.

Définition : orbitales frontaliéres

o Lorbitale moléculaire occupée de plus haute énergie est appelée orbitale haute oc-
cupée (HO).

o Lorbitale moléculaire vide de plus basse énergie est appelée orbitale basse vacante

(BV).

Ces deux orbitales moléculaires sont appelées orbitales frontalieres.

® Remarque : il est possible d’entendre parler également d'HOMO et de LUMO qui signi-

fient respectivement highest occupied molecular orbital et lowest unoccupied molecular orbital
en anglais.

(¢’ Application 12: orbitales frontaliéres de I'eau

On donne ci-apres le diagramme d’orbitales moléculaires de 'eau H»O.

\ E o 3 E |

£
coo. Ol GHZ

Qe Io— oy
U % LT 2
%\ 2pz O&@\ Pras 4

3¢

/O\ PN

# En déduire les orbitales frontalieres de I'’eau.
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Réponse : HyO : 8 électrons de valence.
Configuration électronique H,O : (¢1)2(¢2)2(¢3)2(¢4)2(<p5)°
————

HO
complexe.

BV
Lorsque deux molécules A et B se rapprochent, leurs OM interagissent. En toute rigueur, il faut

tenir compte de I'interaction entre chaque oM et A et chaque oM de B. Cela devient rapidement trés

Trois catégories d’interactions peuvent étre observées :
interaction a 0 interaction a 2 interaction a 4
électrons électrons électrons
diagramme
énergétique g
résultant { {
‘\‘ /\)— ‘\‘ /\)— \“ \‘\
A B A i B
A B
diagramme vide donc OMy — OM
conclusion aucune
stabilisation stabilisation déstabilisation
Pour étudier la réactivité des deux réactifs, il faut donc s’intéresser a 'interaction a deux élec-
trons, qui sont des interactions stabilisantes. Cependant, il reste beaucoup d’interactions a consi-
dérer, d'ol1 une approximation proposée par le chimiste japonais FUKUTI.

Propriété : approximation des orbitales frontalieres - théoreme de Fukui

L'étude de la réactivité entre deux molécules A et B peut étre réduite a I’étude des interac-
tions entre la HO de A et 1a BV de B et vice-versa (BV,/HOg).

Ae e A
BV ’7—
HOR
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Cette hypothese est tres performante car elle prévoit des résultats en accord avec 'expérience
dans un grand nombre de cas, malgré les fortes simplifications effectuées.

En supposant que l'interaction entre orbitales frontaliéres suffit a prévoir la réactivité, le pro-
bleme initial (interactions entre ny OM de A et ng OM de B) est maintenant réduit a I'interaction
entre 4 oM (HO et Bvde A, et HO et BV de B), soit 4 interactions.

Il.L1.b Facteurs influencant I'interaction

Propriété

La stabilisation est maximale si les niveaux d’énergie de la HO de A et de la Bv de B sont

proches, ie. sil’écart A& = é’)I({AC)) — é’)gs,) est faible.

La position relative des orbitales frontalieres de A et de B permet de prévoir quelle espéce va

jouer le role de nucléophile ou d’électrophile.

Propriété : nucléophile et électrophile <

Lors d'une réaction, I’espéce nucléophile est celle qui a la HO la plus élevée en énergie,

et I'espece électrophile est celle qui a la BV la plus basse.

\ E E A
BVA \‘
—— BV -«——> nteraction prépondérante
> (de plus faible écart énergétique)
HOA ﬂ’ \‘
~----- -> Interaction secondaire
Ao
A B
Nucléophile Electrophile

Linteraction a prendre en compte est celle de différence d’énergie A& = &1p — &y la plus
faible.

Les HO sont souvent plus basses en énergie que les Bv. Ainsi, en fonction du réactif considéré,
un substrat peut se comporter comme un nucléophile ou comme un électrophile, selon la position

relative des orbitales frontaliéres.
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(¢’ Application 13: styréne N

# Prévoir le comportement du styrene avec les réactifs A; et A,.

____________________

%

réactif A4 styréne réactif A,

Réponse :

o Styréne + Al : interaction prépondérante (A& le plus faible) entre HO(A1) et
BV(styrene) donc Al est nucléophile et le styréne est électrophile.

o Styréne + A2 : interaction prépondérante (A& le plus faible) entre BV(Al) et

HO(styrene) donc A2 est électrophile et le styréne est nucléophile.

(¢’ Application 14 : azidobenzéne 1

Lazidobenzene est mis en présence d'un mélange de trois alcénes dans les mémes
concentrations : propene, méthoxyéthene et propénoate de méthyle. On donne ci-dessous

les énergies des OF de ces composés :

molécule azidobenzene propene méthoxyéthéne propénoate de méthyle

N3 0)

&no eV -11,1 -13,6 —-13,6 -13,9
épy eV 3,1 4,9 5,5 2,7

# Identifier le caractere électrophile ou nucléophile du substrat et du réactif alcene. Pré-

ciser avec quel réactif la réaction est la plus rapide.
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Réponse :

E/eV — 55

3,1

AE = 16 eV 2,7

T g

azidobenzéne propene méthoxyéthéne propénoate

—11,1

Les interactions prépondérantes sont toujours entre la HOde |'azidobenzéne et la Bvde

I'alcéne. La réaction la plus rapide sous contrdle orbitalaire étant celle de A& le plus faible,

ici il s'agit de la réaction avec le propénoate de méthyle.

11.2  Autres descriptions

Dans certaines situations, la description par interactions orbitalaires ne permet pas d’expliquer

les produits formés. C’est le cas notamment lorsque :

* les réactifs présentent des OM qui ne peuvent interagir car présentant un recouvrement trop
faible (oM trop contractées, cas des atomes de petites taille, ...). On parle alors de réaction
sous controle de charge. Le caractére nucléophile (ou électrophile) d’'un atome sera d’autant
plus marqué que la charge négative (ou positive) sera importante.

« g’il existe des groupes trop volumineux qui forcent la géométrie d’approche des réactifs. On

parle alors de contrdle stérique.

Exemple :

H BH
BH3 THF 2

I1l.  Interprétation orbitalaire de quelques réactions connues

I1l.1 Cas de la substitution nucléophile d’ordre 2

La théorie des orbitales frontalieres permet de prévoir la géométrie d’approche entre deux mo-

lécules qui réagissent sous contrdle orbitalaire.

Agrégation interne — Lycée Baimbridge 64/72 2024 / 2025
Damien TOCQUEVILLE



Propriété N

Si plusieurs approches entre les réactifs sont possibles, la plus favorable est celle qui maxi-

mise le recouvrement entre la HO du nucléophile et 1a BV de I'électrophile.

Conséquence N

Si le recouvrement entre les orbitales frontalieres est nul, la réaction ne peut avoir lieux

(sous controle orbitalaire).

r
\

* Rappel du mécanisme de la SN2 :
H3C-Br+HO™ = HO-CHj3 +Br~

Inversion de WALDEN : l'attaque nucléophile se fait a 'opposé de la liaison C-

nucléofuge.
o H _H o
H- ﬂ\:cfgn — 0-C,, + |Bri
= Ha« — H/ » 'H —

 Orbitales frontalieres impliquées :

HOode HO™ car c’est le nucléophile.

Bvde H3CBr car c’est I'électrophile.

o Diagramme des orbitales frontalieres :

0,9 eV —

-0,9ev

-103eY,

CH3Br

HO"
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08| = B4 1 —EX-| =26,3 eV
A8,] = B4 — 88 5| =1,8eV

|A&1| > |A&,] : I'interaction entre la HO de HO~ etla Bvde CH3Br est donc bien celle qu’il

faut prendre en compte.

* Justification de la stéréospécificité :

Définition : stéréospécificité (rappel)

Une réaction est dite stéréospécifique sila configuration des réactifs induit celle des

produits.

Les différentes approches possibles du nucléophile peuvent se résumer a deux cas limites :

celui de 'approche frontale et celui de I'approche dorsale.

(e CowWrtpunm b
e Y Wryg,
§$>0 )
J * )
HO (Nu) BV :o"cx BV :o'cx
Approche dorsale Approche frontale

C’est donc bien 'attaque dorsale qui permet le meilleur recouvrement.
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o Données sur les composés halogénés :

(¢’ Application 15 : substitution nucléophile et halogéne utilisé

On s’intéresse a la réaction de Sy2 entre une amine et un halogénoalcane R—X.

liaisonC-X yx pc-x/D polarisabilité / m3-103°

i
OF de —-‘r— HOz.1y
I'amine "

R-I1>R-Br>R-Cl>R-F

C-F 4,0 1,41 0,62
C-Cl ,0 1,41 0,62
C-Br 2,8 1,38 3,63
C-1 2,5 1,19 5,65
o Orbitales frontalieres des halogénoalcanes :
E y
i /-_ BVr.p
B\, o /_//,- B\l:lﬂv(.":l
/ — BVig.Bn
‘/- T B\"IR.“
//
| /
HO + OF des

halogénoalcanes

# A partir de ces données, proposer plusieurs pistes pour expliquer que la vitesse de ré-

action d'un nucléophile sur un dérivé halogéné suit |'ordre suivant :

e Argument classique:

Plus le nucléofugre est polarisable, plus la réaction est rapide (car la liaison C-

nucléofuge est plus fragile).

o Argument orbitalaire :

BV BV BV BV
Ep_1 < Er_pr <Er_c) < ER_F

Plus I’écart HO(nucléophile) — BV(R-X) est faible, plus la réaction est facile. Ceci est co-

hérent avec I’argument classique.

® Remarque : dans le cas de la Sy1, la BV du carbocation présente I'allure suivante

I%
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La probabilité d'attaque du nucléophile est donc identique de part et d'autre du plan du carbo-

cation (lobes développés de facon identique). Il y a donc racémisation du mélange.

H3C\ [\_ QHS _O
Lo OBl = @C + [Brl
:i%C HsC CHs

CHy HaC
/@‘c':,*ze%_)—H =, o COH
,', H3C CH3 //I 3C

\ .
.
~ o

ou

111.2 Cas de I'addition nucléophile sur un carbonyle

Dans cette partie, on s’intéresse au méthanal comme exemple de dérivé carbonylé.

On peut séparer les OM en deux parties :
* Lesysteme o : construit avec les OA 1sgy, 25c, 250, 2Px,y(H), et 2py ,(0).
e Le systeme 7 : construit avec les 0A 2p;(C) et 2p,(0).

Les recouvrement 7 sont en général plus faibles que les recouvrement 0. Les OM o sont plus basses
en énergie que celles du systéeme 7 et et les OM ¢* sont plus hautes en énergie que celles du sys-

téme 7%,

Pour des systémes insaturés (possédant des liaisons doubles), les orbitales frontalieres
sont les OM du systéme 7.

« Site d'attaque d’'un ion hydrure sur le méthanal :

H
HoB

H

-H = HCT)

Réduction du méthanal en méthanol :

H H H
@ \ N | _@ :
H|/+\>/CS()/ «— H_Q—9| — H_Q_OH

H 0 r

- Ha

nucléophile électrophile hydrolyse
(HO) (BV)
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E(eV) A

BY

L]
T co

c-0

Conclusion :

Le coefficient le plus gros dans '0oM Bvdu méthanal (systeme 7 uniquement) est sur le

carbone. Lion hydrure attaque donc le méthanal sur le carbone (OUF!).

m )

Une fois les OF réactives identifiées, il faut regarder les atomes ayant les coefficients

les plus importants sur chaque OF La réaction se fait alors entre ces atomes : la ré-

giosélectivité de la réaction (sous controle orbitalaire) est alors justifiée.

« Assistance électrophile : exemple de l'acétalisation
Lors de la premiére étape du mécanisme d’acétalisation (milieu acide), un proton vient activer

la nucléophilie du carbone :

0 & oo M \’o’H
e = | L d

R" "R R' "R2 R'"™R2

électrophilie exaltée

Cette exaltation de I'électrophilie peut également étre expliquée par une interprétation orbi-

talaire :
CH3-CHO CH3-CHOH*
BV 0,8 eV -7,1eV
HO -10,7 eV -19,2 eV
/
isodensité BV
J
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Léthanal, dans cette réaction, joue le role d’électrophile. Il interragit donc via sa BV.
L'ajout du proton permet de baisser 1'énergie de la Bv : 'écart A& est donc plus faible

avec le nucléophile, donc la réaction est plus rapide.
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METHODES

Méthode 5 : identifier I'électrophile et le nucléophile lors d’une réaction

1. Etablir le diagramme d’OM des réactifs A et B.

2. Effectuer le remplissage de ces diagrammes et identifier la HO et la BV pour A et
B.

3. Comparer les écarts énergétiques entre HO(A)-BV(B) et HO(B)-BV(A). L'interac-

tion prépondérante est celle de plus petit écart énergétique A&.
4. Le réactif interagissant par sa HO est le nucléophile, celui réagissant par sa BV est

|"électrophile.

— exercices 3.3, Q3.5

Méthode 6 : prévoir la géométrie d’approche entre deux réactifs <

1. Identifier les orbitales frontalieres (HO et BV) des réactifs mises en jeu dans la réac-

tion et observer leurs représentations conventionnelles ou leurs surfaces d'isodensité.
2. Sur les réactifs, si plusieurs sites électrophiles/nucléophiles existent, la réaction a lieu
sur |'atome possédant le plus gros coefficient sur |'orbitale frontaliere concernée.
3. Si plusieurs approches sont possibles entre ces sites, |'approche privilégiée est celle

qui maximise le recouvrement entre les OF.

— exercice Q3.9
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SYNTHESE
1

i Définir un acte élémentaire (rappel de PCSI).

sz Définir un mécanisme réactionnel (rappel de PCSI).

w= Enoncer le postulat de HAMMOND (rappel de PCSI).

sz Expliquer le lien entre la vitesse d'une réaction et la position de I'état de transition.
iz Définir ce qu’est une orbitale frontaliere et le nom des deux OF.

w= Enoncer 'approximation des orbitales frontalieres (ou théoréme de FUKUT).

iz Lien entre la proximité des OF des réactifs et de la stabilisation.

sz Définir la nucléophilie et I'électrophilie d'un point de vue orbitalaire.

i Quelle est 'approche la plus favorable entre les réactifs dans une réaction sous

controéle orbitalaire ?
i Que déduire d'un recouvrement nul entre les OF des réactifs?
sz Définir la stéréospécificité (rappel de PCSI).

iz Que dire des orbitales frontaliéres d'un systéme insaturé?

\. J

Démonstrations et applications N

# Profil réactionnel : détail de toutes les informations données par cette représentation,

notamment les conclusions sur la réaction. Postulat de HAMMOND, comparaison de

deux chemins réactionnels et vitesse de réaction.

# Compétition des controles cinétique et thermodynamique : profils réactionnels, com-
paraison aux temps longs et aux temps courts, facteurs influengant un controle ou

I'autre.

# Théoréeme de FUKUI (ou approximation des orbitales frontaliéres) : énoncé, interpré-
tation avec les orbitales des notions de nucléophilie et électrophilie, comportements

relatifs d’'un substrat selon le réactif.

# Ftude de la Sy2 : rappels du mécanisme (PCSI), orbitales impliquées, diagramme
(seule la position relative des orbitales est attendue), justification de la stéréospé-
cificité par des arguments orbitalaires, vitesse de la réaction selon I'’halogénoalcane
utilisé.

# FEtude de I'addition d’'un nucléophile sur le méthanal (ou autre carbonyle) : justifica-
tion par des arguments orbitalaire du site d’attaque d’un ion hydrure sur le méthanal

et exemple de I'assistance électrophile par un proton.
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