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CHAPITRE Il : LIAISONS CHIMIQUES

1. Liaisons chimiques.

1.1. Schéma de Lewis.
» Schéma de Lewis d’'un atome.
Chaque atome est entouré d’'un nombre de points égal au nombre d’électrons

de valence. Ex: H; -CI:

» Schéma de Lewis d’'une molécule.
Les atomess’unissent enmettant chacunen communun ou plusieurs électrons
appartenant a leur couche de valence. Ex: #+— H

1.2. Regle de l'octet.

e Gazrares [l Configuration stable [1 Huit électronssur la coucheexterne
(sauf pour He : 2 électrons) | OCTET

* Chagque atome engagédans une liaison cherche a acquérir la configuration
électronique du gaz rare qui le suit dans la clag&ation périodique :

[l OCTET 2



1.3. Types de liaisons.

1) Liaison covalente A EN faible < 2 (EN = électronegativite).

C’est une mise en commun d’un ou de plusieurs doublets d’électrons entre deu
atomes identiques ou ayant des électronégates voisines.
Chacun des deux atomes fournit un ou plusieurs électrons de auche externe.

A'D. B — A:B ou A—B (schéma de Lewis)
Exemples. . Jae . ; |
- Formation de la molécule de dichloreZCI17C .../ 38 3p> 0 7 électrons de valence
:Cl 'QU(.Z.IZ — :él:(:::l: ou I(zl—(zll
- Formation de la molécule d’'ammoniac NH-N : .... / 2¢ 2p3 0 5 électrons de valence
o |

H H 3



g0 1 .../ 2% 2p* 0 6 électrons de valence

050, -
7y, Q7y R~ H—O—H

Les doublets assurant des liaisahsdoubletsliants.
Les doublets n'assurant pas de liaisbrdoubletsnon liants oudoublets libres.

- La formation de liaisons ne conduit pas nécessairementa la saturation de la
couche externe par huit électrons (configuration deag rare).

- Il peut subsister dans la molécule des casesles (orbitales) sur certains atomes.

Exemple.Dans I'hydrure de bore BH;, le bore possedeune orbitale restéevide :
c’est une lacune électronique.

.v:q =

B, . H—B—H
b D
H



e Liaisons covalentes multiples liaison 11 (pi)

| ) G ® | S / N
Exemples. 1 e dioxygene : ‘Q@ ------- °Ql — \O — Oy
liaison ¢ (sigma)

Les deux liaisone et1t ne sont pas de méme nature.
Elles ont des energies différentes.

— . .
1 liaisono
- Le diazote : | Ne—<N| —> |N=N| < et
2 liaisonsmt
H\C_O\ H\ B /H
— Y C—0~C
e e N



2) Liaison covalente dative.
C’est une mise en commun d’électrons entre un atome B qui possede un doublet likmen
liant) et un autre atome A qui comporte une lacune électronique :

Al IB—-°A B®
Symbole : Fleche du donneur vers l'accepteur OU tiret avec des charges
formelles. L’'usage actuel est d'utiliseré symbolisme °A  B®

Exemples: le trifluorure de bore Bfet 'ammoniac NH forment un composé d’addition.

= H IF|
”|:I | |_|| Pas de fleche dans
'E—BH'K\IN—H 'E °g NE-H I_e schéema (ou
| | | | diagramme) de
IFI H IFI H Lewis
169 - ... 1383p* [ 6 électrons de valence
SO,: 1S—O 0,: Ol
? / ’ > % \'\ _
N @ S—— AN N7/ /O
/ / /O/ N
©4 N O @ 6
O




H B H 1 +
N
H—NI JHY —— H N H Pas de fleche dans le schéma
(ou diagramme) de Lewis
H L |

Les quatre liaisons N-H sont identiques

Autre représentation|H N H

L'azote a en effet fonctionné comme donneur et a perdu un électron.



* H;PO,

. ClO,"

H

10 o
0 (IAD o H H—O——P- 0
0 Ol
H H
1P 1 ....1383p>0 5 électrons de valence
0 o
c}““;)_@@ 10 —ci-0r
0! |(_)|®

.Cl:.../323p>0 7 électrons de valence




e Mésomeéri
esomeérie ® —®

o
e 4\// \\ <+—> P‘/ O
’ 0" TSy i~ h

Les liaisons O—0O ne sont ni simples, ni doublles L] longueur et énergie sont
intermediaires (indice de liaison moyen : N= - =1,5)

- NO;~ >{

[e) )’ o 70 <O Ol
N4 NN N
NG NG ™~ NG
| < > ||’> < > |
9% NS Ol
-

formes mésomeres ou limites



» Octet étendu et hypervalence : non respect de la regle decket.

- Pour les éléments de la deuxieme période la régle de I'octet est respectée.
Exceptions :le beryllium Be dans BeC} ou le bore B dans BE.

Cl—Be—Cl!

IFI
IB=—FI
Fl

- Pour les autres élémentsde la classification périodique : la regle de l'octet
n'est pas toujours respectéeextension de I'octet ] Hypervalence.

Exemple PCL

(10 e autour de P : hypervalence)

10



3) Liaison ionique :A EN grand > 2 (EN = électronégativité).
Condition : une tres forte difference d’électronégtvité entre les deux atomes.

Il 'y a un transfert total d’'un ou de plusieurs électrons de I'élément le moins
électronégatif vers I'élément le plus ékctronégatif L] formation de deux ions :

A''B = ATl BT (B plus électronégatif que /

Exemple : Na‘q. (_SII -~ [Na";Cl7]
EN (Cl)=3,1; EN (Na) = 0,9

11



4) Liaison covalente polaire dans un composée-=8.

A et B ont des électronégativités differentes :
[1 déplacement du nuage électronique vers I'élément le plus électronégdfibir exemple B’

[] apparition de charges partielles>" sur A etd” sur B.

o o

A q 5 Par convention, le vecteur [ est

'( . orienté de la charge négative vers la
™ charge positive.

[] apparition de moment dipolaire réel :||T|| = | charge|  distance

s
lpll=[ed|+d| dans une liaison covalente polaire

Si la liaison est purement IONIQUE :[1 3=1;[A";B 10 W, = | e|[d enC.m)

or 1 Debye:%.lo_zgc.m O | Wi (en Debyel=1,6 x 3.94) =4,8.d(A) ‘

12



» Détermination du pourcentage de caractere ionique (% i) d’une liaison covalente
A-B polaire (A et B sont des eléments monovalents).

Le pourcentage de caractere ionique (% i) d’'une liaison A-B est lié a la vakeur de
- sid = 0 : la liaison est covalente a 100%(% i) = 1000 = 0 %
-sid = 1 : la liaison est ionique a 100% (% i) = 1006 = 100 %

HUréel _ Hréel

Comme ¢ =|3e|d on en déduit 3 =

eld " w
, % 1)
- Mréel : (%
% 1)=1000=—= x 100 avec: = —.
(% 1) n Mréel = 100 Mi
Exemple H-F
He = 1,98 D = 6,60.13° C.m Wi = 1,6.101%.d.,) = 14,72. 10°° C.m
d=0,922 =0,92.10m W =4,8dz) =4,42D

(% i) = Préely 100=198 L 100= 45 %
442

5=0,45 [] |+045, _ 045

13



1.4. Limites et insuffisances du modele de Lewis.

Le modele de Lewis :

- permet d'interpréter d'une facon satisfaisante les mécanismes
fondamentaux de formation et de rupture des liaons.

- n'explique pas les propriétés magnétiques des molécules ou des ions
moléculaires.

- n'apporte pas d'éléments sur [|'orientation géomeétrique des
liaisons, la différence de comportement entre les liaisons o et les
liaisonsTt

14



2. Géomeétrie des edifices covalents. Regles de GILLESPIE.

Ce n’est pas une nouvelle théorie de la liaison, mais un procéde de
raisonnement (simple et efficace) qui permet de prévoir de facon
gualitative la géometrie des petites moléculamvalentes. Ce modele est

base surla répulsion des paires electroniques de la couche dalence.

V.S.E.P.R.

(ValenceShell Electron Pair Repulsion)

AX

A : atome central

X :atomelié a A

m : nombre d’atomes X liés a A

E : doublet libre autour de A

n : nombre de doublets libres autour de A

E

m=—n

15



Regles de Gillespie

1) Tous les doublets (liants et libres) dalcouche de valence de I'atome
central A sont placés a la surface d’'une sphere centrée sur le naya

2) Les doublets d’électrons se positionnent de telle sorte que les
repulsions électroniques soient minimales (les doublets sont situés
aussi loin que possible les uns des autres).

AX E.
n | Géométries de base

lineéaire

triangulaire plane
tetraédrique
bipyramide trigonale
octaedrique

O UL B~ WN +

16



AX,

Géométrie de base linéaire

H—Be—H

La géométrie adoptée est celle qui éloigne au maximum les deux doublets

[J a=180°

Molécule linéaire

17



AX

Géomeétrie de base triangulaire plane

a =120°
Molécule triangulaire
plane
AX E
Cli
ISn Molécule coudée ou angulaire
Cll

Exemple: SnCl,

Un doublet libre E occupe un volume supérieur a celui d’'un doublet lianau voisinage
de l'atome central 0 a Yy ; o <120 18




Lo

Géomeétrie de base tétraédrique

Exemple: CH,
O =109°28’

N ZN
H™ | H O
H H
H
Pyramide Molécule
a < 109°28’ trigonale a << 109°28’ coudée en forme de \|
ou angulaire
Exemple: NH, Exemple: H,O

a =107° o =104° 0



AX ,E

NF;
\\\\\\\\N I\I_F
* /[ _"\eo
o .1()20\.F 1.4 A
F

NH,
N—H H\\\*.\;‘I.\I.\ =
1A 157 1
H
ONH; = ONFR;

EN(F) > EN(H) LI les doublets liants dans NK sont localisés au voisinage de N
[ répulsion entre les doublets liants ¥ 0 a X

20




a = 120°
B =90°

Géométrie de base :
Bipyramide trigonale

(a) : axial
(e) : éequatorial

Exemple :SF, énergétiquement

plus favorable .



Exemple: ICl, énergétiquement
plus favorable

Molécule linéaire

Formeen T

22




AX Geométrie de base octaedrique (ex : 9F

AX ,E,

Pyramide a base carrée Molécule plane carrée

Exemple BrF. Exemple XeF,

23



2 doublets AX,
linéaire ;: a = 180°

3 doublets AX,
triangle plan : a =120° mais ausshX,E;
0 a<120°

4 doublets AX,
tétraedre : o = 109°28’, mais ausshX 5E4 et
AX5E, O a <109°28°

5 doublets AX;

a=120°,B=90°

bipyramide a base triangulaire, mais aussi :
AX 4Eq, AX3E, et AXSE4

6 doublets AXs
octaedre :a = 90°,
mais aussi :AX sEq1, AX4E5, AX gE5 et
AX5E,4
24



3. Théorie des orbitales moléculaires.
Méthode : C.L.O.A. : Combinaison Linéaire des Orbitales Atomiges.

3.1. Regles générales.

Diagramme d’énergie des orbitales moléculaires.

La répartition deseélectronsde la molécule dans les orbitales moléculaires suit les
regles données pour les orbitales atomiques :

» remplissage prioritaire desniveaux d’energie lesplus bas (remplissage parénergie
croissante);

« Sur un méme niveau: remplissagedu plus grand nombre possible d’orbitalesavec
des spins paralleles (Regle de Hund).

1) Les orbitales moléculaires sont obtenuespar combinaison linéaire d'orbitales
atomiques : » d’énergies voisinesAE < 12 eV)
» de symétries compatiblegsrecouvrement non nul)

2) Le nombre des orbitales moléculaires (O.M.) est égal au nombre des orbitales
atomiques (O.A.) utilisées dans la combinaison linéaire.
3) Types d’ O.M. : O.M. liantes

O.M. antiliantes

O.M. non liantes
4) Le nombre des électrons dans les O.M. est égal au nombre des électrons dans
les O.A. 25



3.2. Cas de la molécule du dihydrogene4d

3.2.1. Variation de I'énergie en fonction de la diance H-H.

Energie

‘  L’énergie potentielle du systeme
formé par lesdeux atomesvarie en
fonction de leur distance.

& =

* Elle est minimale pour la distance

Potentiel repulsif des noyaux d’équilibre d.
eq
l « Pour écarter ou rapprocher les
deq. deux atomes a partir de leur
0] > d . - . .
| H-H distance d’équilibre, il faut fournir
| . .
| un travail. Ce travaill augmente
| I'énergie potentielle du systeme.
s Energie de I'état Io2
kJ.mg| \ associé a I'0.M. liante
Energie d’attraction
daq = 0,074 nm = 0,74 A Recouvrement des deux O.A. 26



3.2.2. Combinaison des orbitales 1s dans,H

L’orbitale s est de symétrie sphérique car sa valeur en un pomtépend que de la distance
de ce point au noyau.

W atomes isolés Le signe — correspond a
Isa la fonction (- )
A B LlJlsB

Orbitales en phase

/_,7/.,.'\ recouvrement d z | Orbitales en opposition de phase
w > z orbitales

Al B
* o+ Vi " Vi
AR Plan nodal

TN\ (+] = > 7

— > 7 \A_ W Volumes symbolisant la

+
Q_/\Bj == distributionélectronique
orbitale liante orbitale antiliante
O ol

1s(Hp ) +1s(Hg) — oy : recouvrement axiab) LIANT (fusion des lobes)
1s(Hp ) —1s(Hg) — O *g: recouvrement axiab{) ANTILIANT (pas de fusion des lobes)

27



3.2.3. Diagramme des orbitales moléculaires de,H

- E
A O A
/
/ \
/ o, : orbitale moléculaire liante
18,04 / } 1s, o, :orbitale moléculaire antiliante
\\\ Gs //
i ° Cor.1figurat.io.n électronique de H,: 62, 0.
atome Hy atome Hg ’ In_dlce de Ila_lson N B N
molécule H, N, =1/2 (nb € OM liantes — nb € OM antiliantes)
N=12(MNn-n*)=12(2-0)=1

Diagramme d’énergie des O.M.
e 20.A.0 20.M.
* Nombre des e dans les O.M. = nombre deseans les O.A. =2

* Les regles de Klechkowski, Hund et Pauli's&ppliquent.

28



3.3. Combinaison des orbitales et p.

3.3.1.Recouvrement axial d’'une orbitales d’'un atome A et d’'une orbitalep,
d’'un atome B.

: , _ L , ~ =
(par convention : I'axe internwagdire est I'axe z) %

P,

NV

1) Recouvrement axial liant :
B
A B

| Sa) ~ Py — Osp - recouvrement liant (fusion des 2 Iobesj

2) Recouvrement axial antiliant : / Plan nodal

B A B

| Sa) T Py — OLL, - recouvrement antiliant | 29




3.3.2. Recouvrement entre une orbitale et une orbitalep, ou p,.

| s(A) + p,,(B) — rien (pas de recouvrement)l

(les symétries des O.A. ne sont pas compatibles)

X ou
Uy

X oUYy

A Sl>o

L’'integrale de recouvrement: S=$+S,=0
[] recouvrement NUL (non liant)

30



3.3.3. Application : cas du fluorure d’hydrogene HF.
1) Données : E{H) =-13,6 eV ; B{F) =-43 eV ; E2p(F) =-20eV
2) Combinaisons linéaires des O.A. :

 pas de combinaison linéaire entre 1s(H) et 2s(F), cAE > 12 eV
* pas de combinaison entre 1s(H) et 2wu 2p, (F), car le recouvrement est nul (S =

« combinaison linéaire entre 1s(H) et 2[6F)
-AE =6,4eV
- recouvrement axial non nul (recouvrement possible)

3) Le nombre des O.M. =le nombre des O.A. =2
1s(H) + 2p(F) - o*,: recouvrement antiliant

P

1s(H) - 2p(F) - 04, : recouvrement liant

4) Forme des O.Mog, etc* g, (voir 3.3.1.)
31



5) Diagramme d’énergie des O.M. de H

F.

Données en eV ;

Pas de combinaison linéaire

E,(H)=-13,6; E,(F)=-43: E, (F)=-20 | Ll entre 1s(H) et 2s(F), car
1 2 2 AE > 12 eV
OA. Ao OM. , OA
O gp | orbitales non liantes
/ \
_ ; \
13}%\ . \\\
NAL ALPNA AL 4 o5
P Tv AT T 7
AE > 12 eV i
v A| 25 |
~ % 28
H HF F
: ., : : . 2-0
Configuration électronique... / 23, 047, (0% py9), 0%, [Indice de liaison IN = T=1
+0 -0

La liaison H—F est polarisée : les électrons liantsont
plus proches de F que de HI liaison covalente polaire.

H-F &=045

32



3.4. Combinaison des orbitalep,, p., p,.

3.4.1. Recouvrement axial de deux orbitaleg, appartenant a 2 atomes A et B.

1) Recouvrement axial liant :

Z Z
A B A B

p,(A) - p,B) - 0,: recouvrement axial LIANT (fusion de 2 lobes)

2) Recouvrement axial antiliant :
Plan nodal

A

p,(A) + p,(B) —» o, : recouvrement axial ANTILIANT (pas de fusion de lobes)

33



3.4.2. Recouvrement latéral de deux orbitalgs, ou Py appartenant a 2 atomes A et B.

1) Recouvrement latéral liant entre 2 orbitales paralleles.
X ou
Quy

X ou
Qu'y

+

Pxou B, (A) + pyoup, (B) - T, ouT,

>

X ou
QuU'y

+

XOUX

Recouvrement latérait|

2| LIANT (fusion de 2 fois 2 lobes

N

m, etm ont la méme énergik

2) Recouvrement latéral antiliant entre 2 orbitales paralleles.

X ou
QuU'y

p,oup, (A)-p,oup, (B) -~ Ty outh

X ou
Uy

+

X0oUy Xouy

4

]

y

2 Recouvrement latératt()

ANTILIANT

] 34
T, ety ont la méme energlie




3.5. Applications.
3.5.1. Dioxygéne : Q

1) On s’interesse uniquement aux O.A. de valence des deux atomes O, et Og
(ici 2s et 2p).

2) Donnees : 5{O) =-34 eV ; Ezp(O) =—17 eV (voir tableau en fin de paragraphe 3)
3) Pas de combinaison linéaire entre 2s((p et 2p,(Og), car AE > 12 eV
4) Le nombre des O.M. = le nombre des O.A. = 8

* 25(0,) + 28(G;) » o eto*g

* 2p,(O4) + 2p,(Op) - T, ety
* 2py(Op) + 2p(Op) — T etTry
* 2p,(0,) + 2p,(Og) — 0, eto*,

5) Forme des orbitales madculaires :
o eto* 1 comme dans b{voir 3.2.2.)
(T, et Tg,) et (mr*, et Tl*y) [0 Recouvrement latal liant et antiliant (voir 3.4.2.)
0, eto*, [0 Recouvrement axial liant et antiliant (voir 3.4.1.)

6) Ordre énergétique : |Og < 0" <0, <T{ =T{ <Tr*, =TC", <0O~,
35




7) Diagramme d’énergie des O.M. de ©: CasAE gopn) > 12 €V

AE > 12 eV: pas de recouvrement entre 2s et 2p
_ 4 292
g0 12/ 28 2p (292p) 1

E (0,) <E(m, 1)

E o O.M.
Z— A
oA A N 0.A
///////// | | 'rl;;\\\\\\\
2pH + +K T Yy a4 2p
2 I B T l T i Al
C \\\ ///
q) AN ,’/
s EH Y
> o, AE =17 eV
©
? A
C /// \\\\
o 7 O-*S\
5 2s —T—f > % 2s v
@ \\\ e
Oa Os Og

Configuration électronique de la molécule Q

GSZ’ O-S* 2, 0-22, (T[XZ ’ Tl'yz), (T[X*l ,-n-y*l)’ O-Z*O.




Exemple :0,

g0: 1€ 1 2& 2p°

Molécule paramagnétique :
présence d’électrons célibatair

E o.M
o*, .
0A. A FTTN 0.A
i
\
opell b LT =T L 1
PE T 7T Pl AL 7| TV T 4T
5 R
g kN 1Ty
o o, AE =17 eV
©
n
: ///’/// O*S\\\\\\\
g 25l T s
NG \\\\\ //’,//
0)
OA > OB
O,

Configuration électronique de la molécule Q:

02 02,02, (M2, T[yZ)’ (T, ’TR/*l)’ 0,0 37




Indice (ou ordre) de liaison :

N = (nb électrons O.M. liantes — nb électrons O.M. aritantes)
2

Dans Q I'indice deliaisonest :N| = ——=2

Lorsque l'indice de liaison Mugmente :

[1 1- rénergie de dissociation k.. de la liaison augmente
[1 2 - la distance interatomique (longueur dediison) diminue

Longueur
- di ..
Molécule N, (kJ.mlési_l) de liaison
(A)
F, 1 153 1,41
0, 2 494 1,21
o," 25 652 1,12
N, 2,5 853 1,12
N, 3 945 1,10

38



3.5.2. Diazote : N
1) On s’intéresse uniquement aux O.A. de valence (ZS,XZQIOS,, 2p,) de 2 atomes
d’azote.

2) Données E,(N) =-26 eV ; Ezp(N) = - 15 eV. Commela différence d’énergie
AE entre E,¢ et E2pz est inférieure a 12 eV, on doit aussi envisager les

C.L.O.A. entre les orbitales 2s et 2p.
3) Le nombre des O.M. =le nombre des O.A. = 8
* 2p,(N,) + 2p, (Ng) - T, ety
* 2py(N4) *+ 2py (Ng) - T3, ety
* 2s(Ny) * 2s(Ns) + 2p,(N,) + 2p,(Ng) - o, 0*¢, O, eta*,

4) L'expérience montre que lénergie des O.M. suit lordre :

* — o *
Og<O0"g<T =T, <0, <Tr", =Tr", <0,

39



5) Diagramme d’énergie des O.M. de M

Azote : Z=7: 18/ 2 2p°

N
. yo)
électrons de valenc$

N

(0)]
pd Z‘f
>

Données ;

ExdN) == 26 eV ; B(N) =~ 15eV

;% 2Sv

AE(Zp/ZS) =11eV

: 1

! |
E(T, ) < E(0)

recouvrement entre 2s et Zp

O.A

R

— T4 Zp‘
AE=11 eV

Ng

Les 4 orbitales de type proviennent des
combinaisons linéaires des 4 orbitales atomiqués

25(Np)s 2s(N3), 2pAN4) et 2p(Np)

1 liaisono

Dans N : indice de liaison N, =

8-2

Représentation de LewisIN = N[
axiale, 2 liaisongt latérales

Configuration .02, 05*2, (4%, 10%), 0,°

3

40




Energie (eV)
des orbitales atomiques de valence

de quelques éléments

25 2p 3s 3p
N -26  -15 : :
0 34 ~17 i :
F -43  -20 : :
P : : - 19 - 11
S : i — 24 ~12
Cl : i ~ 29 14

41



4. Interactions faibles.

4.1. Liaison Hydrogéne: E ~ 10 a 30 kJ.mot!

B 5 A : élement plus électronégatif que H
A Hz,,/ O B : éléement électronégatif avec un doublet libre
B (halogenes ; O ; N ; etc...)

» Liaisons Hydrogeneinter moléculaires :

- H
N\ _ _ _H.. 9/
6_\ 6‘*‘ \C—_H — 6+ 6 ~ H_O/ 10
O.-... — O—H-eeu. 1O - AN
= H—O 6— - H
Vs S / N
H—C H—C Dl
N \OI.... 0" o
O—H Ty RTT
o &
« Liaisons Hydrogeneintra moléculaires : O—H,
O O + @ ey
o
. N
9“5 O—H

— 42
orthochlorophénol acide orthohydroxybenzoique



Influence de la liaison Hydrogene sur les propétés physico-chimiques :

- Augmentation de la température d’ébullition

HZO HZS HZSe H2Te

T° d’ébullition
(°C) 100 -61 -41 -4
100 HZO
8 50
C -
O
5 ] H,Se H Te
= 50
] HZS
_100 1T T 1 I 1T T 1 I 1T 171 I 1T 171 I 1T T 1 I 1
0 10 20 30 4 50

0
Z (numéro atomique)

- Augmentation de la viscosité
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4.2. Interactions de Van der Waals : E ~ 0 & 20 kJ.mdl
Trois types :

a) Interactions de Keesom (entre dipbles permanents).
» Entre deux molécules ayant un moment dipolaire permanent.

C=—0Q----- C=—0 T° ébullition acétone = 56°C
/ / T° C,H,, (butane) = - 0,5°C
CH; CH, (le butane et la propanone ont des

— ----- < masses molaires voisines)

b) Interactions de Debye (entre un dipGle permanent et un dipdle induit).
* Entre une molécule A qui a un moment dipolaire et une autre B, qui n’en a pas.

« La molécule B sera déformée par Al apparition d’un moment dipolaire induit

(moécule B)
B _ S O +0 G G + B’
G -G —> © o .
A les barycentres Get G" ne coincident plus
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c) Interactions de London (entre un dip0le instantané et un dip6le induit).

Ces interactions sont aussi appétsénergie de dispersion.
Elles interviennent dans toutes les egpes polaires ou apolaires.

Dans les especesapolaires, bien que le moment dipolaire soit nul, les mouvementsdes
électrons font que le barycentre deschargesnégatives(électrons) ne caincide plus avec
celui des charges positives (noyaux).

[J apparition d’un moment dipolaire instantané qui induit a son tour un dipdéle sur une
autre molécule (ex : CL ; Br,).

Les interactions de London augmentent avec le nu&ro atomique Z, donc augmentent
avec la taille des madcules.

Exemple :
Tauiition Clp==3#C < Tguiition Brp=+59C
[0 gaza T ambiante [ liquide a T ambiante
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