Géomeétriedes molécules
Structures des représentations de Lewis

La regle de l'octet entraine l'existence de liaisons simples, doubles ou triples.

On utilise I'€lectronegativite pour calculer les charges formelles.

En repérant la colonne de chaque atome on connait ses €électrons de Valence. Concernant
les ions n+ ou n-, on retranche ou on ajoute n electrons. On connait ainsi le nombre de
doublets.
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Constructions du modele de Lewis Moléculaire

A partir du Bore et de fluor, on construit le trifluore de Bore et le
tétrafluore du bore
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Tetrafluore de bore
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Concernant le tetrafluore de bore, a régle de l'octet n'est pas respectée. On peut donc
approcher un ion fluorure a proximite afin que se forme une liaison dative entre eux.



La liaison de covalence normale
Un atome lorsqu'il est lié tend a s'entourer de 8 électrons car c'est une structure

électronique stable.
On rappelle la structure d'un gaz noble : ns2np®

Chaque atome fournit un €electron célibataire pour former la liaison.
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La liaison de covalence dative (ou liaison de coordination ou liaison de coordinance

Un atome fournit le doublet, le deuxieme atome possédant une case quantigue vide.

Altl+— |B A— B




Nombre d’oxydation

On considere la différence d'électronégativité des deux éléments liés. On considere que
tous les électrons de la liaison vont sur I'atome le plus électronégatif.

Dans I'exemple, BF; est décrit comme B** et 3 F. Le nombre d'oxydation de B est donc de
+3 et celuie de F est donc de -1.

Exemple : schéma de Lewis pour le CO2

Carbone C: => 4 électrons de Valence
Oxygene O : => 6 électrons de Valence

1C + 20 => 16 électrons de Valence soit 8 doublets
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La régle de l'octet est satisfaite pour chaque atome. Le n.o. de C est de +4, le n.o. de O
est de -2.




Charge formelle

Considerons l'ion NO,

O === === il a donc 6 électrons de Valence. N ezmm==f""==mmme= il a donc 5
electrons de Valence. On ajoute une charge négative c'est a dire un €electrons
supplémentaire afin d'avoir 18 électrons ce qui correspond a 9 doublets.
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Les hybrides de résonnance

Prennons le cas de NO;" dont on voit ici les deux hybrides de résonnance.
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II arrive que pour une molécule ou un ion, on ne puisse pas concevoir une seule
structure électronique comme ici pour NO;. On dit parfois que la molécule ou l'ion existe
sous différentes formes (en chimie organique on parle de mésomérie).

On peut alors se demander quelle est la bonne description de la molécule, laquelle de ces

formes on peut/ doit considérer comme bonne.
Avant cel, il faut savoir comment I'on passe d'une forme a l'autre.

Ces diverses formes ont été obtenues en associant les électrons de deux éléments A et B
de diverses facons (on place les électrons tantot plus pres de A tantot plus pres de B).
Des déplacements de doublets peuvent permettre le passage d'une forme a l'autre



Quelques regles de base

II faut envisager que le déplacement d'électrons va modifier le schéma de Lewis et les
liaisons entre atomes.

Ces déplacements ne doivent JAMAIS détruire la molécule. Pour cette raison certains
deplacements seront interdits.

Une liaison correspondant a la mise en commun d'un doublet d'électrons doit par
definition « contenir » au moins 2 électrons.

Seuls des doublets libres E ou des doublets de liaisons multiples peuvent se deplacer
librement sans casser totalement une liaison et donc la molécule.

Un doublet de liaison simple ne pourra se deplacer (sans que la liaison ne casse) que i un
autre doublet vient simultanément le remplacer.

Lors du déplacement des doublets électroniques :
o La multiplicité des liaisons est bien entendue modifiee
o Les charges formelles se modifient simultanément



Exemple

(==Y ==
Releve des modifications
o Un des doublets libres de Y « disparait »
o La liaison double devient triple
o Y «perd » un electron (Be- => 5e)
o X «aaane » un electron (2e- => 3e-)
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Uualson de covalence détrulte = plus de molécule mais 2 lons

Déplacement INTERDIT

Déplacements AUTORISES




L'Hybride

La structure reelle est mieux décrite par un hybride.
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Exceptions  [a réqle de [octet

La regle est respectee en general pour les elements des deux premieres periodes. Au dela,
I existe des exceptions et on ne respecte pas toujours cette regle.

Exemples .
PCls => 10 électrons
SF: => 12 électrons



Geéomeétrie des molécules (Théorie GILLESPIE)

C’est en 1957 que, le chimiste canadien R.J Gillespie a
développe une théorie apte a prévoir la geométrie, appelée
VSEPR pour Valence Shell Electrons Pair Reépulsion, ou
répulsion des paires d'électrons de la couche de valence.

Cela concerne les molécules triatomiques formees d’un atome
central A liee a m atomes X et n atomes E

AXnEn



- Theorie VSEPR

La regle de base est la suivante : les m et n paires électroniques entourant I'atome A se
comportent chacune comme une charge négative susceptible de se déplacer a la
surface d'une sphere de centre A.

Ces charges adoptent [a position qui minimise leurs répulsions, donc qui les eloigne au
maximum les unes des autres.

AX; (exemple : BeCl,)

Dans la molécule de BeCl,, I'atome central Be est entouré de 2 paires électroniques de
liaison et ne possedent pas de paire non liante.

C'est une molécule de type AX.. La géométrie adoptée est celle qui éloigne au maximum
les deux doublets liants soit un angle de 180°.

La molécule est donc lineaire.
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AX; (exemple BCl, CH)

Pour AX;, la geometrie adoptee par la molecule est celle eloignant les 3 paires de liaison.
Les 4 atomes sont coplanaires avec des angles de Valence de 120°.

La molecule est plane, trigonale ou formant un triangle equilatéral,




Forme Angle Exemple
AX; ou AXE Linaire 180° (0,
AX; ou AXGE Plane en triangle 120° NO; 0u NO;
AX, ou AX:E ou Tetragdre 109%28 CH,
AXE,..
AXs.. Bipyramide trigonale |~ 120°/90° PCs
AXs Octaedre 90° SF:




Cas des molecules de types AX, (2<n<6)

Régle 1 :. A cause de la répulsion électrostatique entre les paires électroniques et pour
obtenir le systeme le plus stable possible, la distance entre deux paires doit étre

maximale.
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Cas des molecules de types AX E, . _(n + m < 6)

Régle 2 : Effet de la paire libre sur I’angle de liaison

Une paire libre ou non liante (E) occupe plus d’espace (plus répulsif) autour de I’atome
qu’une paire liante (X) et fait diminuer I’angle de liaison entre les ligands (X).
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La Liaison ionique




Définition

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

synthése

Dans la molécule Hy, I'attraction entre les deux noyaux est assurée par une paire d'électrons situés entre eux, Cette paire d'électrons est
responsable de |a liaison entre les deux noyaux.

Dans le cristal NaCl, Ia liaison est assurée par des interactions électrostatiques entre les ions et non plus par une paire d'électrons liants
comme dans Hy , Cly .

La liaison chimique peut revétir deux aspects contrastes;

Une liaison assurée par la mise en commun d'une paire d'électrons liants: LIAISON COVALENTE si les electrons sont attires par la
méme électronégativité par chacun des atomes, LIAISON COVALENTE POLARISEE, sl existe une différence d'électronégativité
inférieure ou égale a 1,5 entre les atomes,

Une liaison assurée par ['attraction électrostatique entre ions de signes opposés : LIAISON IONIQUE.




Atome | Atome 2 (Cation Anion

Lorsque le lien entre deux atomes, conduit & un transfert d'électron(s) d'un premier atome
vers un deuxiéme atome, on parle de liaison ionique ou d’électrovalence.

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



Lorsque la différence d'électronégativité est supérieure a 2, les forces en
présence s'exercant sur les électrons de lI'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 complétes, I'élément le moins électronégatif perd un ou
plusieurs électrons et devient donc un ion positif (cation) et I'élément le plus
électronégatif recoit 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)

cede son électron sl a l'autre atome. Exemple: le sel de cuisine NaCl






Représentation avec une molécule de NaCl

. " i A VP ] I o f (A
1. Représentation sous forme du 2. Calculde la difference 3. 15 différence d'électronégatiité est telle que ['élément e

modele de Lews des elements delectronegatiite mains électronégatif céde un de ses électrons a ' élément l
composant [a molecule plus electronégatif. Le premier devient positif (+ 1 proton et
Na (c = 09)etcl(c =3) le deuxieme devient négatif ( + 1 électron).
[
=2 (3 : 0,9) =21 I
doofl| i Na [+
— -> ionique
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Le sodium a cédé son électron 3s! au chlore. Il devient Na* et possede la configuration
2s? 2p® (octet). Quand au chlore, sa configuration électronique était 3s* 3p° , en
acceptant |'électron de Na, il devient Cl- et acquiert la configuration 3s2 3p6 (octet). «
Octet » (Latome 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 C® -

Cristal ionique

Le chlorure de sodium est un solide cristallin ou 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.

Common Name
Calcite
Fluonte

Gypsum

Hematite

Orpiment

Name
Calcium carbonate
Calcium fuonde

Calcium sulfate
dihydrate

Iron(IIT) oxide

Arsenic sulfide

Formula
(aC0,
(af,

(250,
2 K0

FQ)O;
ASZS]

Tons Involved
(a®*, (0!
(a*, F
(a®t, S0,

Fe'*, O
Astt, §F

Chmelns Tt Milcwrmre

Hematite, Fe.0,

Calcite, CaCo,




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

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

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

La formule brute d’'un composeé ionique correspond au rapport le plus petit entre le
nombre de cations et le nombre d'anions donnant une molécule neutre.

Dans la formule brute des composés ioniques,
- les charges des ions n'apparaissent pas
- on écrit d’abord le symbole du cation, puis celui de I'anion.

Exemple: Le chlorure de baryum est composé des ions BaZ* et C€ 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 BaZ* 1l y a donc 2
charges négatives dans la molécule = 2 anions C€ -

C) On obtient donc la formule brute : BaCe,



La liaison métallique



La liaison métallique

Les métaux, a gauche du tableau périodique ont tendance a 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 |'électricité.
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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:

- phénomene de délocalisation des électrons dans tout I'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. Modele de la liaison
métallique: les électrons externes sont délocalisés et se comportent comme s’ils

étaient libres, tout en restant dans I’échantillon.



-Un métal peut étre décrit comme un assemblage d’ions positifs baignant
dans un nuage (ou mer) électronique faible et dont les électrons sont

facilement mobiles, d’ou la grande conductibilité électrique des métaux.
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Par exemple:
mpour un cristal formé de N atomes de lithium

(Li 1s2 2sl1), la combinaison des N OA (2s) forme N orbitales métalliques et N ni
veaux d'énergie liants et antiliants tres 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.

mLes éléments a 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, a bas points de fusion.



