
Géométrie des molécules
Structures des représentations de Lewis





Constructions du modèle de Lewis Moléculaire

A partir du Bore et de fluor, on construit le trifluore de Bore et le 
tétrafluore du bore







Nombre d’oxydation



Charge formelle



Les hybrides de résonnance









L’Hybride





Géométrie des molécules (Théorie GILLESPIE)

C’est en 1957 que, le chimiste canadien R.J Gillespie a

développé une théorie apte à prévoir la géométrie, appelée

VSEPR pour Valence Shell Electrons Pair Répulsion, ou

répulsion des paires d'électrons de la couche de valence.

Cela concerne les molécules triatomiques formées d’un atome

central A liée à m atomes X et n atomes E









Cas des molécules de types AXn (2  n  6)

Règle 1 :. A cause de la répulsion électrostatique entre les paires électroniques et pour 

obtenir le système le plus stable possible, la distance entre deux paires doit être 

maximale.



Cas des molécules de types AXnEm (n + m  6)

Règle 2 : Effet de la paire libre sur l’angle de liaison

Une paire libre ou non liante (E) occupe plus d’espace (plus répulsif) autour de l’atome

qu’une paire liante (X) et fait diminuer l’angle de liaison entre les ligands (X).





La Liaison ionique



Définition

Une liaison ionique résulte d'une attraction entre ions formés par transfert
d'électrons entre atomes d'électronégativités très différentes (Δc> 2) de
l'atome le moins électronégatif vers l'atome le plus électronégatif.

synthèse



Dans un composé ionique, c’est-à-dire un composé qui contient des ions, les cations et 
les anions restent à proximité les uns des autres, car ils sont de charges électriques 
opposées et s’attirent les uns, les autres. On parle alors d’attraction électrostatique.



• Lorsque la différence d'électronégativité est supérieure à 2, les forces en

présence s'exerçant sur les électrons de l'élément le moins électronégatif sont

suffisantes pour lui arracher définitivement un ou plusieurs électrons. Il ne s'agit

donc plus d'une mise en commun, mais d'un don.

• Les charges seront donc complètes, l'élément le moins électronégatif perd un ou

plusieurs électrons et devient donc un ion positif (cation) et l'élément le plus

électronégatif reçoit un ou plusieurs électrons et devient donc un ion négatif

(anion).

• Les interactions entres ces éléments sont alors des interactions d'ordre

électrostatique (Force de Coulomb).

• Il n'y a pas de mise en commun d'électrons. Un atome (généralement un alcalin)

cède son électron s1 à l'autre atome. Exemple: le sel de cuisine NaCl





Représentation avec une molécule de NaCl

Le sodium a cédé son électron 3s1 au chlore. Il devient Na+ et possède la configuration
2s2 2p6 (octet). Quand au chlore, sa configuration électronique était 3s2 3p5 , en
acceptant l'électron de Na, il devient Cl- et acquiert la configuration 3s2 3p6 (octet). «
Octet » (L’atome s’entoure de huit électrons de valence). Ce sont les forces
coulombiennes qui assurent la cohésion du cristal.



Exemple :
le chlorure de sodium, composant principal du sel de cuisine Le chlorure de sodium 

est un composé ionique formé de: 
- cations sodium Na+ 
- anions chlorure Cℓ -

Le chlorure de sodium est un solide cristallin où les ions sodium (boules 13) sont 
entourés par les anions chlorure (boules 14) et vice-versa. Les cations sont donc 
entourés d’anions et vice-versa. 



ci-dessous donne d’autres exemples de cristaux ioniques.



Déterminer la formule brute d’un composé ionique à partir d’ions monoatomiques 

les molécules sont toujours électriquement neutres, c’est-à-dire que le nombre total de 
charges positives dans une molécule est égale au nombre total de charges négatives. 

Même  si, dans un solide ionique, il n’est pas possible de déterminer quel cation est 
associé à quel anion, en se basant sur ce principe de la neutralité électrique, nous 
pouvons déterminer la formule brute du composé ionique. 

Exemple: Le chlorure de baryum est composé des ions Ba2+ et Cℓ 1- . 
Pour obtenir la neutralité électrique :
A) Calculer le ppcm des charges : Ici ppcm = 2 ±
B) Il y a donc 2 charges positives dans la molécule = 1 cation Ba2+ Il y a donc 2 

charges négatives dans la molécule = 2 anions Cℓ 1-

C) On obtient donc la formule brute : BaCℓ2 



La liaison métallique



La liaison métallique

Les métaux, à gauche du tableau périodique ont tendance à se débarasser de leurs 
électrons périphériques peu nombreux afin de trouver une couche pleine en dessous. 
Mais comme aucun atome n'accepte ces électrons, ils peuvent se "promener" librement 
entre les atomes. Ce sont des électrons libres. C'est pour cela que les métaux conduisent 
si bien l'électricité.



s’établit entre atomes d’électronégativités faibles et possédant peu d’électrons

sur leur couche externe (1, 2 ou 3 électrons)

-mise en commun d’électrons non pas sur 2 atomes mais sur un nombre illimité

d’atomes:

- phénomène de délocalisation des électrons dans tout l’échantillon les atomes

métalliques perdent, dans l’établissement de la liaison, l’influence sur leurs

électrons externes: ils deviennent donc des ions positifs dont les positions, si le

métal est solide, sont fixes les unes par rapport aux autres. Modèle de la liaison

métallique: les électrons externes sont délocalisés et se comportent comme s’ils

étaient libres, tout en restant dans l’échantillon.



-Un métal peut être décrit comme un assemblage d’ions positifs baignant

dans un nuage (ou mer) électronique faible et dont les électrons sont

facilement mobiles, d’où la grande conductibilité électrique des métaux.



Par exemple:

◼pour un cristal formé de N atomes de lithium

(Li 1s2 2s1), la combinaison des N OA (2s) forme N orbitales métalliques et N ni
veaux d'énergie liants et antiliants très proches. Une bande d'énergie est ainsi for
mée. La liaison métallique est une conséquence de l'occupation d'orbitales de niv
eaux d'énergie voisins par un grand nombre d'électrons de valence.

◼Les éléments à gauche de la ligne B/Si/As/Te et Ge/Sb/Po forment des liaison

s de type métallique. Ils ont des points de fusion et d'ébullition élevés. Les gr
oupes 1 (alcalins) et 2 (alcalino-
terreux) forment des métaux mous, à bas points de fusion.


