Correction TD : Q_2 Orbitales moléculaires

Exercice 1 : Régles de construction pour un diagramme d’OM (*)

1. Vrai ou faux
Préciser en justifiant votre réponse si les affirmations suivantes sont vraies ou fausses.
1. Uinteraction de n orbitales atomiques fournit 2n orbitales moléculaires.
Faux. Linteraction de n OA fournit n OM.
2. La condition pour que deux orbitales interagissent est qu’elles soient proches en énergie.
Faux. Il faut aussi que leur recouvrement soit non nul.
3. Une molécule posséde 4 électrons dans des orbitales liantes et 2 dans une antiliante. Son ordre de
liaison vaut 1.
Vrai.
4. l'interaction de deux orbitales identiques ne conduit qu’a une orbitale moléculaire liante.
Faux. Elle conduit a une orbitale moléculaire liante et une orbitale moléculaire antiliante.
5. Pour obtenir une orbitale T, il faut faire interagir une orbitale p, d’'un atome et une orbitale p, d’'un
autre.
Faux. Le recouvrement entre une orbitale p, et une orbitale p, est nulle.
6. Pour une molécule diatomique, le plus grand coefficient d’une orbitale moléculaire est sur I'atome le plus
électronégatif.
Faux. Ce n’est vrai que pour l'orbitale moléculaire liante.

2. Recouvrement d'orbitales atomiques
Indiquer si les orbitales atomiques ci-dessous se recouvrent. Si oui, indiquer si ce recouvrement est liant et

antiliant ainsi que le caractére 0 ou T de leur recouvrement.
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Exercice 2 : Ftude de surfaces d’isodensité (*)

On donne ci-dessous les surfaces d’isodensité de certaines OM de la molécule de dioxygene O,.
1. Indiquer la nature liante/antiliante et la symétrie /1T de ces OM.
2. Donner la représentation conventionnelle de ces orbitales.

liant O antiliant o liant 1T antiliant 11



Exercice 3 : Molécule diatomique homonucléaire - Diagramme d’OM pour la molécule de dibore B, (**)
1. Donner la configuration électronique a I'état fondamental de I'atome de bore (;B)
Pour le bore (Z=5) : 1s* 2s* 2p*

Dans ce qui suit, on se propose de tracer le diagramme d’orbitales moléculaires théorique de la molécule
de dibore (B,). On choisira I'axe z selon I'axe de la molécule.
2. Donner les 2 critéres nécessaires pour que 2 OA puissent interagir et former des OM.
Pour que deux orbitales atomiques puissent interagir :
[J Elles doivent se recouvrir (et donc avoir les mémes propriétés de symétrie)
[] Elles doivent étre proches en énergie

3. On fait I'hypothése qu'il n'y a pas de corrélation 2s-2p. Représenter le diagramme des OM de B, et
donner la configuration électronique du dibore dans cette hypothése, ainsi que son indice de liaison.
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4. On fait I'nypothese qu'il y a corrélation 2s-2p. Représenter le diagramme des OM de B, et donner la
configuration électronique du dibore dans cette hypothese, ainsi que son indice de liaison.
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Bien appliquer le respect de la régle de Hund sur le diagramme pour la répartition des électrons Tt

B

Configuration électronique : (01) ? (01 * )2 (T[x) ! (T[y) !

. . ) 4-2
Indice de liaison :i = -

5. Sachant que le dibore est paramagnétique, en déduire laquelle des 2 hypothéses est correcte.

Si le dibore est paramagnétique, cela signifie qu’il possede des électrons non appariés. Ainsi, il faut tenir
compte de la corrélation s-p pour la construction de son diagramme d’OM.

Exercice 4 : Molécule diatomique hétéronucléaire - Diagramme d’OM pour le radical CIO (**)

1. Le radical ClO a un diagramme simple similaire a celui de O,. En déduire si ce diagramme est corrélé ou

non corrélé.

Le diagramme du dioxygene est non corrélé (on néglige les interactions entre orbitales s et p). On
supposera donc le diagramme du radical CIO non corrélé.

2. Représenter le diagramme des OM de CIO. Donner la représentation conventionnelle et nommer
chacune des OM, en précisant le caractére liant, non liant ou antiliant.
Loxygeéne est plus électronégatif que le chlore : les OA de I'oxygene sont donc plus basses que les OA du

chlore.
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3. En déduire l'ordre de liaison de CIO. Que peut-on dire de ses propriétés magnétiques ? Comparer ces
résultats avec ceux obtenus avec la formule de Lewis.

i=-(8—5=15

Cela n’est pas vraiment en accord avec le modéle de Lewis.
L
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De plus, d’apres Lewis, il y a deux doublets non liants sur O et I'électron célibataire. D’apres la théorie des
OM, I'électron célibataire est plutot porté par le chlore puisque l'[x est davantage localisée sur Cl.

Enfin, I'oxygéne semble plutdt posséder 3 doublets non liants, modélisés par o l'lx et Hy.

Vu ce diagramme d’OM, le radical est paramagnétique (présence d’électron non apparié).

1. Donner un schéma de Lewis I'azoture de bore. Que peut-on remarquer ? Quel est I'ordre de la liaison
B—N dans ce modele ?

On souhaite construire le diagramme d’OM de valence de |'azoture de bore.

2. Quelles sont les orbitales de valence a considérer ?



Les orbitales atomiques a considérer sont celles qui contiennent les électrons de valence :
- Pour le bore : 2sg et 2p;
- Pour l'azote : 2sy et 2py

3. En prenant en compte les propriétés de symétrie de ces OA, quelles sont les interactions entre OA du
bore d’une part, et OA de I'azote d’autre part, devant a priori étre prises en compte lors de I'établissement
du diagramme d’OM de la molécule d’azoture de bore ?
Les orbitales atomiques qui ont la méme symétrie sont les suivantes :

- 2sg2sy2p,pet 2p,

- 2p, g€t 2p,

-2p,set 2p,y

4. En prenant en compte la dissymétrie du systéme, et en négligeant toute interaction s-p, établir le
diagramme d’OM de l'azoture de bore. Représenter les OM et indiquer leur nature liante/antiliante/non
liante, ainsi que leur symétrie o ou TT.
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5. Pourquoi le modéle de Lewis et cette modélisation ne sont-ils pas en accord ?
Il est possible de calculer I'indice de liaison pour BN :

. 1
i=—5(6-2)=2

Ce qui n’est pas en accord avec le modele de Lewis.

6. Lallure du diagramme d’'OM est en E‘
réalité différente, étant donné l'existence
d’interactions s-p. Il est représenté
ci-contre. B z




6.1. Analyser le caractére liant/antiliant/non liant de chaque OM entre B et N. Chaque OM a-t-elle une
symétriec ou i ?

6.2. L'allure de l'orbitale ¢, peut s’expliquer par une interaction a trQis®D A. Identifier la CLQA dont elle est
issue. On pourrait envisager une interaction avec une quatriéme OA :laquelle et pourquoi’intervient-elle
pas dans la CLOA en premiere approximation ?

Cette OM corespond a l'interaction entre 3 OA : 2s32p,z et 2p,

On peut aussi envisager I'interaction avec l'orbitale 2s, mais elle est plus [oin en&nergie.

6.3. Quelle est la configuration électronique de la molécule dans son état fondamental £ R8ntst-elle
diamagnétique ou paramagnétique ?

Configuration électronique : ((pl)2 (@2)2(@3)2(@3')2

BN est alors diamagnétique : tous les électrons sont appariés.

6.4. Comparer les informations fournies par ce diagramme d’OM et par le modele de Lewis.
i = %(6 — 0) = 3 [ cohérent avec Lewis.
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Exercice 6 : Méthode des fragments - Construction du diagramme d’'OM du méthane CH, (***)

On cherche a construire le diagramme d’orbitales moléculaires de la molécule de méthane CH,, en la
décomposant en deux fragments : le premier est constitué des quatre atomes d’hydrogene situés chacun a
un sommet d’un tétraedre régulier ; le second est 'atome de carbone central (numéros atomiques Z=1 pour
I’hydrogene et Z=6 pour le carbone).
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1. Reproduire le tableau suivant et analyser les propriétés de symétrie des huit orbitales de fragment par
rapport aux deux plans de symétrie (xOy) et (yOz).
On notera S une orbitale symétrique par rapport au plan de symétrie, A une orbitale antisymétrique.

Orbitale @, P, Ps s s Px Py P,
Plan (xOy) S S A S S S S A
Plan (yOz) S S S A S A S S

2. Indiquer, a I'aide d’une analyse graphique, si les orbitales ¢, et p, peuvent interagir. Méme question
pour les orbitales @, et s.
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Ces orbitales ne peuvent donc pas interagir.

3. Déduire des questions 1. et 2. que la construction du diagramme d’orbitales moléculaires se résume a un
probléeme de quatre interactions a deux orbitales de fragment. Pour chacune de ces interactions, préciser
les orbitales de fragment en interaction.
Les orbitales de fragments qui se recouvrent sont donc les suivantes :

- 2p,cet @, (méme symétrie)

- 2p,cet ®, (méme symétrie)



- 2scet @,
'zpy,C et ('pz

4. Représenter les orbitales W, a W,. Indiquer leur caractére liant, non liant ou antiliant.
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5. Préciser quelles sont les orbitales peuplées parmi les orbitales W, a W;. Montrer que ce résultat est en
accord avec la présence des quatre liaisons simples C—H qui apparaissent dans le schéma de Lewis du
méthane.

Le carbone a 4 électrons de valence, I’hydrogene en a un seul. Ainsi, il faut placer 4 + 4 x 1 = 8 électrons
dans le diagramme.

Configuration électronique : (L|Jl)2 (¢2)2(¢3)2(¢4)2

4 orbitales liantes entre C et H sont peuplées, ce qui correspond bien a la présence de 4 liaisons simples
C-H dans la molécule de méthane.
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