
Orbitales moĺeculaires des diatomiques

1 Śerie 1

Mol écules diatomiques homonucléaires

1. La configuratiońelectronique deN2 (14 électrons) est

(1σg)
2(1σu)

2(2σg)
2(2σu)

2(1πu)
4(3σg)

2

Dans cette configuration, les 3 orbitales liantes du typeσ et les 2 orbitales
liantes du typeπ sont doublement occupées; le nombre d’électron dans des
orbitales liantes est donc

nliante = 10.

On compte dans cette configuration 2 orbitales antiliantes doublement oc-
cuṕees (1σu et 2σu), ce qui donne

nantiliante = 4.

L’ordre de liaison est donc

nliaison =
10− 4

2
= 3

et l’énergie de liaison deN2 est particulìerement́elev́ee. M̂eme les ionsN−2
etN2−

2 sont stables, car

• Avec unélectron de plus, qui ira nécessairement dans une orbitale1πg
antiliante, il reste, dansN−2 , un exc̀es d’́electrons dans des orbitales
liantes, etN−2 a un ordre de liaison de2, 5.

• Avec deuxélectron de plus,N2−
2 a un ordre de liaison de2.

2. Écrivons la configuratiońelectronique des quatre espècesH+
2 , H2, He

+
2 et

He2, et calculons l’ordre de liaison dans ces quatre cas:

esp̀ece configuration nliant nantiliant ordre de liaison
H+

2 (1σg)
1 1 0 0, 5

H2 (1σg)
2 2 0 1

He+
2 (1σg)

2(1σu)
1 2 1 0, 5

He2 (1σg)
2(1σu)

2 2 2 0
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En ordre de stabilit́e d́ecroissante, les quatres molécules se classent donc
comme suit:

H2 > H+
2 ' He+

2 > He2

3. Écrivons la configuratiońelectronique des trois espècesO2, O
+
2 etO2+

2 , et
calculons l’ordre de liaison (n)dans ces trois cas:

esp̀ece configuration nliant nantiliant n
O2 (1σg)

2(1σu)
2(2σg)

2(2σu)
2(3σg)

2(1πu)
4(1πg)

2 10 6 2
O+

2 (1σg)
2(1σu)

2(2σg)
2(2σu)

2(3σg)
2(1πu)

4(1πg) 10 5 2, 5
O2+

2 (1σg)
2(1σu)

2(2σg)
2(2σu)

2(3σg)
2(1πu)

4 10 4 3

On doit donc avoir

Req(O
2+
2 ) < Req(O

+
2 ) < Req(O2)

4. Le fait queB2 (10 électrons) est paramagnétique indique que

ε1πu < ε3σg

et que la configuratiońelectronique deB2 est

(1σg)
2(1σu)

2(2σg)
2(2σu)

2(1πu)
2

Les deux dernierśelectrons se plaçant l’un dans l’orbitale1πu,x, l’autre dans
l’orbitale 1πu,y de sortèa pouvoir maintenir leur spin parallèle.

5. Rappelons la configuratiońelectronique des deux espècesBe2 etC2, et leur
ordre de liaisonn:
esp̀ece configuration nliant nantiliant n
Be2 (1σg)

2(1σu)
2(2σg)

2(2σu)
4 4 4 0

C2 (1σg)
2(1σu)

2(2σg)
2(2σu)

2(1πu)
4 8 4 2

Ce seraitC2 qui aurait l’́energie de dissociation la plusélev́ee.

6. La configuration de l’́etat fondamental deC2−
2 est

(1σg)
2(1σu)

2(2σg)
2(2σu)

2(1πu)
4(3σg)

2

et son ordre de liaison est de

nliaison = 3.

Compaŕe àC2, cet anion, qui est isóelectroniquèaN2, est plus stable et est
caract́eriśe par une liaison plus forte (liaison triple).
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2 Śerie 2

Mol écules diatomiques h́etéronucléairesAB faiblement polaires

1. Le diagramme de corrélation pourCO, CN etBN est donńe par la m̂eme
figure1 suivante,̀a condition de remplacerB par l’élément le moins lourd,
etA par celui le plus lourd dans la diatomique concernée.
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Figure 1:Diagramme de corŕelation typique montrant la formation des premières
OM d’une moĺecule diatomique hotéronucĺeaireAB faiblement polairèa partir
des OA.

2. En employant le diagramme de niveaux d’énergie de la figure1, on obtient
sans difficult́e la configuratiońelectronique et ordre de liaison de

(a) CO, (14électrons)

(1σ)2(1σ∗)2(2σ)2(2σ∗)2(3σ)2(1π)4
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nliant = 10, nantiliant = 4, nliaison = 3

(b) NO+, (14électrons), isóelectroniquèaCO.

(c) CN+, (12électrons)

(1σ)2(1σ∗)2(2σ)2(2σ∗)2(3σ)2(1π)2

nliant = 8, nantiliant = 4, nliaison = 2

(d) CN−, (14électrons), isóelectroniquèaCO.

(e) BN , (12électrons), isóelectroniquèaCN+.

3. Écrivons d’abord la configuratiońelectronique deN2, NO, O2, C2, F2 et
CN :
esp̀ece configuration nliant nantiliant n
N2 (1σg)

2(1σu)
2(2σg)

2(2σu)
2(1πu)

4(3σg)
2 10 4 3

NO (1σ)2(1σ∗)2(2σ)2(2σ∗)2(3σ)2(1π)4(1π∗)1 10 5 2, 5
O2 (1σg)

2(1σu)
2(2σg)

2(2σu)
2(3σg)

2(1πu)
4(1πg)

2 10 6 2
C2 (1σg)

2(1σu)
2(2σg)

2(2σu)
2(1πu)

4 8 4 2
F2 (1σg)

2(1σu)
2(2σg)

2(2σu)
2(3σg)

2(1πu)
4(1πg)

4 10 8 1
CN (1σ)2(1σ∗)2(2σ)2(2σ∗)2(3σ)2(1π)3 9 4 2, 5

(a) En ajoutant uńelectron, on obtient

esp̀ece configuration nliant nantiliant n
N−2 [N2](1πg)

1 10 5 2, 5
NO− [NO](1π∗)1 10 6 2
O−2 [O2](1πg)

1 10 7 1, 5
C−2 [C2](3σg)

1 9 4 2, 5
F−2 [F2](3σu)

1 10 9 0, 5
CN− [CN ](1π)1 10 4 3

On voit donc que seulesC2 et CN sont stabiliśees par l’addition d’un
électron, qui irait dans une orbitale liante. Dans les autres cas, l’électron
ajout́e irait dans une orbitale antiliante, etnantiliant augmente.

(b) Par le m̂eme raisonnement, on voit que le retrait d’unélectron fait dimin-
uernliant dans le cas deC2 et CN , causant une diminution de l’ordre de
liaison dans ces cas, tandis que la diminution denantiliant dans les autres
cas correspond̀a une stabilisation deN2, NO, O2, F2 dans l’ionisation de
ces esp̀eces en cationsN+

2 ,NO+, O+
2 , F

+
2 .

4



4. On a

• pourCN+, CN , CN−:
esp̀ece configuration nliant nantiliant n
CN+ (1σ)2(1σ∗)2(2σ)2(2σ∗)2(3σ)2(1π)2 8 4 2
CN (1σ)2(1σ∗)2(2σ)2(2σ∗)2(3σ)2(1π)3 9 4 2, 5
CN− (1σ)2(1σ∗)2(2σ)2(2σ∗)2(3σ)2(1π)4 10 4 3

On aura donc

Req(CN
−) < Req(CN) < Req(CN

+)

Note: on aurait pu utiliser directement les résultats du problème pŕećedent
et en d́eduire tout de suite cette conclusion.

• dans le cas deNO+,NO,NO−, on aura, selon les résultats du problème
préćedent (NO est stabiliśe dans le retrait d’uńelectron et d́estabiliśe
dans l’ajout d’uńelectron):

Req(NO
+) < Req(NO) < Req(NO

−)

3 Śerie 3

Mol écules diatomiques h́etéronucléairesAB fortement polaires

3.1 Problème 1

1. Principe: comme chacune des orbitales atomiques2sA, 2pA (A = Li, F )
est suppośee hydroǵenöıde, on a

εorbitale/Ry = −
Z2
eff

22

Une fois la valeur respective deZeff obtenue, on calculera le rayon moyen
de ces OÀa l’aide de la formule

< r >nl=
a0

2Zeff
[3n2 − l(l + 1)]

On trouve ainsi
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εorb Zeff < r > /a0

2sF −2, 25 Ry 3,00 2,00
2sLi −0, 36 Ry 1,20 5,00
2pF −1, 0 Ry 2,00 2,50
2pLi −0, 25 Ry 1,00 5,00

2. Les rayons moyens ainsi calculés nous donne une idée de la grandeur rela-
tive des int́egrales de recouvrementSab, où ’a’ repŕesente une OA deLi, ’b’
une OA deF . Le principe est le suivant: Pour une valeur deR fixée, plus
les deux OA sont volumineuses (diffuses), plus elles se recouvrent bien. On
prévoit ainsi

| S2sLi,2pF |'| S2pLi,2pF |≥| S2sLi,2sF |'| S2pLi,2sF |

L’ordre donńe dans l’́enonće

| S2sLi,2sF |≥| S2sLi,2pF |>| S2pLi,2sF |≥| S2pLi,2pF |

est diff́erent de celui sugǵeŕe par les< r >nl estiḿes ci-haut, qui pŕevoit
que 2sLi ou 2pLi recouvre mieux2pF que 2sF . L’ordre de l’énonće ne
serait raisonnable que dans la mesure où les signes≥ et> dans ceci sont
remplaćes par', en se ref́erantà la valeur assez proche de< r >2sF et de
< r >2pF .

3. Un diagramme de corrélation plausible, figure2, pour la formation des dix
premìeres orbitales moléculairesψi, i = 1−10, deLiF à partir des OA peut-
être construit en s’appuyant sur les considérations qualitatives suivantes:

• Les orbitales1sF , 1sLi se transportent chacune sépaŕement en une OM
non-liante (orbitales de coeur).

ψ1 ' 1sF , ψ2 ' 1sLi

• L’orbitale 2sF se transporte en une orbitale pratiquement non-liante,
du type orbitale de coeur2s deF . En d́epit du recouvrement non nul
que 2sF présenterait avec les orbitales2s, 2p deLi, 2sF serait trop
profonde eńenergie pour se ḿelanger avec ces OA deLi.

ψ3 ' 2sF
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Figure 2:Diagramme de corŕelation montrant la formation des premières OM de
LiF à partir des OA deLi et deF .

• Les orbitales2s et2pz deLi étant assez proches, elles vont contribuer
de façon appŕeciable aux combinaisons linéaires (du typeσ) avec les
orbitales2pz deF . L’orbitaleσ liante serait domińee par2pz,F ,

ψ4 ' 2pz,F + c(2pz,Li + 2sLi)

l’antiliante par une combinaison presqueéquitable de2sLi et de2pLi.

ψ10 ' (2pz,Li + 2sLi)− c2pz,F

La combinaison lińeaire des 3 OAs2sLi, 2pLi et2pz,F donne aussi une
OM non-liante, compośee essentiellement de2sLi et de2pz,Li seules.

ψ7 ' (2pz,Li + 2sLi)

• les orbitales liantes du typeπ sont domińees par les orbitales2px(y),F ,

ψ5 ' 2px,F + c2px,Li, ψ6 ' 2py,F + c2py,Li
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celles qui sont antiliantes par les orbitales2pz(y),Li

ψ8 ' 2px,Li − c2px,F , ψ9 ' 2py,Li − c2py,F

3.2 Problème 2

1. En utilisant lesénergies des OA deF et en supposant que ces OA sont

2s 2p
F −2, 8 Ry −1, 4 Ry

Table 1:

hydroǵenöıdes, on peut tirer le facteur d’écranσ ressentie par uńelectron
dans la sous-couche2s ou 2p de F ou deO−, et de l̀a, on peut calculer
l’ énergie de ces OA dansO−. On utilise, pour cel̀a, la relation approch́ee

εnl ' −
(Z − σ)2

n2
Ry, (1)

avecZ = 9 pour trouverσ, et avecZ = 8 pour calculer l’́energie des OA
dansO−. On trouve

2s 2p
σ 5,65 6,63

εnl(O) −1, 38 Ry −0, 47 Ry

Table 2:

2. Selon le calcul pŕećedent, en passant deF à O−, les 2 niveaux2s et 2p
sont pousśes vers le haut. Dans le cas deX = F , le niveau2sX était trop
profond par rapport au niveau1sH pour donner des ḿelanges appréciables
de l’OA 2sX avec1sH . En passant deF àO−, ce niveau se trouve déplaće
vers unéenergie comparablèa celle du niveau2p dansF . Ce dernier niveau
se trouve d́eplaće (dansO−) jusqu’̀a−0, 5 Ry. Dans le casX = O−, les 2
niveaux2sX et 2pX sont donc̀a une distancéegale du niveau1sH . On doit
donc s’attendrèa ce que les orbitales2s et 2pz deX = O− participent de
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façon appŕeciableà la formation d’OM liantes et antiliantes du typeσ dans
OH−. Au lieu des deux combinaisons linéaires ’binaires’

1sH ± 2pz,X

qui décrivent qualitativement bien les OM deHF (X = F ), on aurait, dans
le cas deOH−, trois combinaisons lińeaires du type

c1(1sH) + c2(2pz,O) + c3(2sO)

dont

• celle de plus basséenergie serait domińee par2sO (2sO + t2pz,O, t <
1) et est liante. Elle correspondà l’OM σ liante dansHF

• celle de plus hautéenergie est antiliante et s’apparenteraità l’OM σ
antiliante deHF , c.̀a d. qu’elle est essentiellement formée par LCAO
de 2pz,O avec1sH . La contribution de2sO, mineure soit-elle, serait
plus importante que celle de2sF dans la m̂eme OM deHF .

• La troisìeme OM obtenue de cette façon doitêtre non-liante, et consis-
tera en une combinaison pure des orbitales2s et 2p de l’oxygène, du
2sO + t2pz,O, t < 1). Elle està être compaŕeeà l’orbitale non-liante
2sF du cas deHF .

Dans le diagramme de corrélation, on aura donc, selon cette analyse, une
inversion des deux niveaux correspondantà l’orbitale σ non-liante et la
premìere orbitale liante de cette symétrie. La composition LCAO d́etaillée
des OM change aussi, par le rôle actif que joue maintenant l’orbitale2s de
l’ élémentélectrońegatifX(= O−).
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