COURS N°6 DE CHIMIE 1 (ST-SM) - « LIAISONS CHIMIQUE S »

1.LE MODELE DE LEWIS DE LA LIAISON CHIMIQUE
INTRODUCTION
On rencontre parfois les atomes a I'état isol@(6az rares, hydrogéne a trés haute tempérarg)us souvent les

atomes s’associent entre eux pour former des édifitus ou moins complexes. Ces édifices sontssitmolécules, pouvant

comporter de deux (2) a plusieurs milliers d’atonsest un assemblage d’atomes ou d'ions.

1- Un systeme est stable quand son énergie est niéen{ewp : H(g)+H(g)AE, H,).
AE : est la différence des niveaux d’énergie (datothes isolés et la molécule), il représente diésmrgie de liaison.

2- Les électrons des atomes qui participent auwolisont les électrons de valence (des couchamesje
3- Les gaz rares (configuration électroniquénpd sont les éléments les plus stables, la configurat$np® correspond donc
a un minimum énergétique.

1.1. LA REGLE DE L'OCTET

Les gaz rares présentent une grande inertie chenits ne donnent pratiguement aucune réactionle®mppelle
parfois gaz nobles car ils refusent de se méleraaitres éléments dans des composés chimiquesnilslent méme répugner
a s'unir entre atome du méme élément puisqu'ilis'dg gaz monoatomiquedls sont donc particulierement stables. Cette
grande stabilité est due a leur configuration éentjue qui fait apparaitre une couche de valeat@ée a 8 électrons.

L I LI L 4 M => Couche remplie = stabilité

ns np°
Régle de | ’octet :Un atome ou un ion qui présente une structureréleiciue similaire a celle des gaz rares &p°s(soit 8
électron = octet sur sa couche de valence) pesenne stabilité particulierement importante. htsmes ordinaires vont
donc chercher & acquérir cette structure ep’safin de devenir plus stables. Un atome cherchequéir la structure
électronique du gaz rare le plus proche de lui taokassification périodique.

Cette régle permet de prévoir facilement I'ion laspstable des éléments des blocs s et p. Powldesents trop
éloignés de la structure des gaz rares (blocg ceetolonne 14) cette régle ne s'applique pasiaisiplement.

Exemples :

Mg peut acquérir la structure du Néon en perdast 2L'ion le plus stable du Magnésium sera don¢'MBr peut
acqueérir la structure du Krypton en gagnant 1l€ion le plus stable du Brome sera donc™BrC peut aussi bien acquérir la
structure du Néon en gagnant 4e*Y@ue celle de I'Hélium en perdant 4 e-*{C En fait les éléments de la colonne 14
donneront difficilement des ions.

De trois principes précédents, on peut déduleerégle de I'octet». “Pour former un ensemble stable, les atomes
tendent & échanger des électrons de facon a acquéa configuration électronique des gaz rares”

1.2. NATURE DE LA LIAISON CHIMIQUE :

Dans le modéle de Lewis, la liaison chimique ertteeix atomes résulte de la mise en commun d'un eoubl
d'électrons. Il existe deux manieres de formerliaigon.

a) Chaque atome fournit un électron célibatairepante de liaison de covalence normale.

S 5 e ]

Ou A +B - A**B EXP1:Hy H:18:He «H - HOH EDE
Ch  ,Cl: [Ne]3S3P [1 1] DiagrammelEWIS de Cl DDCI .0 -Dcm
Chaque atome de la molécule est entouré de 8d@hsabu quatre doubles, la ré(_:?le de I’Ectet estrEse.
Formation de la molécule de NHN : 1$252P° [; | | ; -H.I:I- *H; HO Dll\lD H
b) Un atome fournit un doublet et l'autre atomeelgoit dans E';e .case vide, ol-r|1 parle alors de haiocovalence
dative ou de liaison de coordination.

Formation de Iion ammonium NA & partir de 'ammoniac N&§ NHz+H™ - NH,*

H

. |H
HellsNee - H— [ HONOH]'

. |H

H
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En réalité ces deux types de liaisons sont totai¢identiques et indiscernables.

Il peut arriver que deux atomes s'unissent entrepam plusieurs liaisons simultanément on parlesatte liaisons
multiples. Il existe seulement trois types de bais:Simple- Double- Triple qu'on symbolise par des traits.
EXP:

N: £352P : N N: 1$252P
i PiRY o FiRYE
O N=NO
O, £352F : O ¢0: 1$252F
(0=0)

1.3. NOTION DE VALENCE - EXCITATIONS DES ATOMES :

L'état fondamental ne permet pas toujours d'obtsimplement les liaisons désirées. On sera souxa@ner a
modifier le schéma de Lewis atomique pour pouvditenir plus facilement les liaisons voulues. Cesdiffeations
correspondent a la création d'états excités. Qisautsouvent la notion de valence d'un atome p@arice simplement le
nombre de liaisons que cet atome est susceptibliaide La valence correspond le plus souvent ambme d'électrons
célibataires présents sur la couche de valenc&ldenbnt étudié. Dans le modele de Lewis se sanéleetrons célibataires
qui formeront le plus souvent les liaisons chimie® s'associant avec un autre électron célibadaire autre atome. Le
doublet ainsi constitué formant la liaison chimigBeur étre rigoureux on devrait aussi tenir contgie cases vides et des
doublets appariés puisque ceux-ci pourront pagicapla création de liaisons datives, mais il &s$ facile d'utiliser (au moins
dans un premier temps) uniquement les liaisonslentes normales.

La valence d'un atome peut étre modifiée paribation des niveaux excités, ce qui facilitera danfation des
liaisons désirées.

Voyons quelques exemples de ces modifications tnea par excitation. Ainsi les configurations &leciques de
type $ p' & un seul électron célibataire pourront facilemmntransformer ent $° a trois électrons célibataires. La valence
passant alors de 1 & 3. De méme les configuragiorssp® de valence 2 conduiront facilement & la valenpardexcitation en

s p’.

| [+ =1+ 1 |

=sipF “Walence 4

Un autre grand type d'excitation consiste a faitervenir un niveau vide de la couche de valereel(s souvent des
cases p ou d).
Exemple des alcalino-terreux

Ces éléments posséedent un doublet électroniqueegtipossible de désapparier pour permettre atioréde deux
liaisons de covalence normale.

+v tot

sfp' Valence 0 stpl Valence 2

A partir de la troisieme période, les niveaux dtvoouvoir eux aussi intervenir et permettre d'augeela valence
des atomes concernés.
Exemple des Halogénésxcepté le Fluor)

Les Halogénes possédent apparemment la valencaislilnleur est possible d'acquérir les valence$ 8t 7 par
excitations successives sur leurs niveaux d.
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Walence 1

=+ FY F Y Fs Y FY

| + | + | | |
AWalence 3

e 'y F F Y 'y

B B 4 | [ | | 4
Walence S
<~ 3] [t A ][ [*]*

AWalence T

Remargue Les états excités sont signalés par des étbigacées en exposant. Le nombre d'étoiles correspo nombre
d'excitations. Toutes les excitations envisagéesjyici avaient pour effet d'augmenter la valenes dtomes. Il est
guelquefois intéressant de diminuer celle-ci. Gfapossible par le mécanisme inverse. Au lieuésagparier des doublets
pour obtenir des électrons célibataires, il essides d'apparier des électrons célibataires potenibdes doublets et ainsi
diminuer la valence. Exemple

= (44 [* [+ [+ ] (2 d] (2] [ ]

1.4. DIAGRAMME DE LEWIS DES ATOMES

Eléments Couche externg Diagramme de LEWIS desestorn Valence Exemple
H 1s He 1 HOF
,He 1$ He 0 Nd
Be 2¢ *Bes 2 BeH,
B 252p" eBe 3 BH;
eC 232p° . 4 Ch

.C.
N 252p° 0 30u5 NH
.N.
Ne) 282p" O 2 H,O
.O.
0
oF 2§2p5 O 1 HF
e
0
1Al 35°3p" A.\I 3 AICl;
1aSi 3$3p° . 4 SiH,
.S|o
15P 3$3p° O 3 PH;
<P 5 PCk
16S 333p’ 0 2 H,S
S
O 6 Sk,
1/Cl 3s3p° ] 1 HCI
(Cl 2 CLO,
u 3 Clos
4 Cloy
5 CIFs
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2. TECHNIQUE DE CONSTRUCTION DES SCHEMAS DE LEWIS M OLECULAIRES

2.1. NOTION DE CHARGE FORMELLE :
Si on a des problémes pour voir ces charges ftemehe regle simple permet leur calcul a priori.
g=n-1I-2e
n = nombre d'électron de la couche de valenc&tterie considéré dans son état normal isolé.
| = nombre de liaisons formé par I'atome considiangs la molécule étudiée.
e = nombre de doublets libres pour I'atome congidéns la molécule étudiée.

2.2. METHODES RAPIDES DE DETERMINATION DES SCHEMAS DE LEWIS MOLECULAIRES

Il est possible de déterminer beaucoup plus rapée le schéma de Lewis moléculaire en utilisast rfggles
suivantes :

1) On suppose que l'atome central peut utilises tes électrons présents sur sa couche de vaglenceontracter des
liaisons avec les atomes latéraux. Cela revienpaaser qu'il existe un hypothétique état excitésdaquel tous les électrons
de l'atome central sont célibataires. On pourrasatmnstruire la molécule uniquement avec desol@isde covalence
normales. On compte donc tous les électrons deuehe de valence de I'atome central. Soit C ce nremb

2) Dans le cas des ions moléculaires la chardédeest supposée étre celle de I'atome centrakjGute donc autant
d'électrons a I'atome central qu'il y a de chargEsatives. Inversement on enléve autant d'électtdlasgome central qu'il y a
de charges positives. On ajoute (ou enléve) domhdage Q de l'ion au nombre C trouvé précédemnSmit.N le nombre
trouvé. N=C +/-Q

3) On suppose que les atomes latéraux n'utiligeatleurs électrons célibataires pour se liertarfia central. Cela
revient a dire qu'ils s'unissent a lui par unestiai simple s'il posséde 1 électron célibatairebboslils en possedent 2 et triple
s'ils en possedent 3.

4) Sur les hypothéses précédentes on construppremier schéma de Lewis moléculaire, faisant appardes
diverses liaisons simples ou multiples unissatd® central aux autres atomes.

5) On dénombre ensuite les électrons appartenkatbéne central engagés dans des liaisons. Ce neoesh égal au
nombre total des liaisons puisqu'on a supposé mjy'iavait que des liaisons de covalence normades tesquelles chaque
atome fournit un électron. Soit L le nombre trouvé.

6) On retranche ensuite le nombre total des élestde liaison L du nombre total d'électrons derfe central N. Le
nombre E obtenu correspond au nombre d'électronstdene central non utilisés pour des liaisons: B - L. Il suffit de
diviser ce nombre par deux pour obtenir le nomlerdaliblets libres de I'atome central.

7) On compléte ensuite le schéma de Lewis mol&eubarit précédemment en y faisant figurer lesbiiets libres de
I'atome central ainsi que ceux des atomes laté@my: fait aussi figurer les éventuelles chargesédles.

8) Le schéma obtenu correspond souvent a une fongeomere de faible poids statistique, voire a famme
impossible. On corrigera donc le schéma obtenudpardéplacements électroniques judicieux pour abtere forme plus
représentative a haut poids statistique.

Pour illustrer cette méthode nous allons l'applicuecas de NQ

™ * + "T‘ f ‘.|" 5 électrans (C=5)

so |4 [Tt |t

Une charge négative (0 = 1)
M=C+0=5+1=8F

—

]

Le nombre d'électrons engagé dans des liaisors$ dee6, puisqu'il y a 6 liaisons et que chaquenaty contribue a

égalité. L'atome d'azote utilise donc tous segr@ies pour faire des liaisons et ne possede domcd@aloublets libres E = N -
L=6-6=0

Il nous suffit donc d'ajouter les doublets libidss atomes d'oxygéne et a faire figurer les chaimmselles pour
obtenir la structure de Lewis moléculaire compléte.

o

Schéma de Lewismoléculaire provisoire
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La structure obtenue par cette technique possédejaurs un maximum de liaisons. Ici on obtiertasons autour
de l'azote, ce qui est impossible puisqu'en tatitiément de la deuxiéme période il ne peut en awwr4 au maximum. De
plus I'électronégativité n'est pas respectée paisyjest plus électronégatif que N c'est O qui depoater la charge négative.

Toutes ces raisons conduisent a rejeter cettetsteuet essayer de la modifier. Cela est possibledes déplacements

électroniques judicieusement choisis. Puisque aooss deux liaisons en trop, nous allons les sapgsrpar rabattement des
doublets de liaison vers les oxygénes.

T S o
- o —x o |
° |

Cette technique rapide est efficace, mais il €@stnmoins plus prudent de ne l'utiliser qu'a titeevérification, au
moins dans un premier temps jusqu'a ce que le mateLewis soit bien maitrisé. Le schéma sous fateneases quantiques
étant bien plus parlant et permettant de mieux eengre la construction de la molécule, il est ingor de le représenter,
méme si I'on n'utilisera par la suite que les sa®tatandards".

Cas de l'ion Sulfate SO
Nous allons ici utiliser les méthodes rapides p@éisfier notre résultat par la premiére méthode.

Préwision du nombre total de paires:

s |4 |+¥|t |+ c=6

G +d*a7+ 2 =32 électrons

goit 16 paites au total & repattit sur les 5 atomes.
40 * + * + * + Cette répartition est assez simple cuand ona
I'habitude, mais assez hasardeuse si l'on mangue
d'expérience. Mous wérifier ons simplement que
notre compte est bon ala fin

2 charges négatives Q=2

MN=B+2=3 électrons

o]
Il'y a 4 double liaisons, soit 8 liaisons au totak 8 ; E=N-L =8 -8 =0 ; Le soufre ne padsélonc pas de doublets libres.

| @
Il v a Wen v total de 16 paires:
@ E paires de liaizons
2 doublets litres
2 =] 2
qop=6-2-4=10
ge=6-8-0=_2

| o

Cette structure posséde 8 liaisons, cela n'esinasssible puisque S est de la troisieme périb@ome de soufre
porte deux charges négatives (8 électrons au ke6)ae qui est beaucoup, de plus O est plus élematif que S et devrait
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donc étre porteur des charges négatives. Noussatlonc "améliorer" cette structure en transférast doublets de liaisons
vers O, ce qui enlévera les charges négativespieiiSles donner aux oxygenes.

o |?|©

0

| s

La structure obtenue est en réalité multiple puestps oxygénes peuvent échanger leurs rbles.idteegn fait 6
formes équivalentes qu'on peut représenter scheumeatient ainsi :

Remarque: Il s'agit la de la forme mésomére la plus reprtsieve de la molécule. D'autres formes de poidsissique
moindre peuvent aussi exister.
Par exemple une forme avec 4 simples liaisons

-

lo |
| =)

=

R

]
0|

Ces formes limites n'auront qu'un faible poidgisigue en raison essentiellement des deux chasgeges par
I'atome de soufre. Elles contribuent néanmoinsciiéla molécule en montrant que les liaisons $oates identiques entre
elles et intermédiaires entre des liaisons simgie®ubles.

Il ne nous reste plus qu'a construire le schémzedés sous forme de cases quantiques a titre digcaéion. Nous ne
le ferons que pour la forme la plus représentative.
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o [tv] [V It -
o [t¥] [tv[4 [ ] o s
o [t¥] [ty

o [44] [te[te]t4— o

Les deux exemples que nous venons de traiter hjogient pas la présence de doublets libres atonfie central.
Nous allons étudier maintenant un tel cas de figure

La molécule d'Ozone Q

F 3 F 3 i F s . -
O + | + | | Atoie cenitral .-C _6 B
FPas decharges . H =12 =@

Atomes latér anax

Y F 3 F Y ke
O | + I + | I Préwvision dhi nombre total de paires :
Z %A =18 électrons soit P paires
0 ———— Schéma de Lewis provisoite

2 doubles Hailsons soit 4 laisons soit L =4
E=HN-L=6-4=2=2
L'atome central posséde dotne un doublet libre

_ \ - Douhblet libre
—
o FPas de charges formelles (6 électrons par ox wgine)
gD =6 -4-2 =072 cerrtral)
g0 =6 -2 -4 =102 latéral

| o | Ilvaten? pfljresautntal:-{lpaj.tes de Haisons
et 5 doublets litwes

Cette structure parait a premiére vue satisfadsardis en réalité elle est impossible car le dduildee comptant
comme une liaison supplémentaire I'atome d'oxygenéral porterait 5 liaisons ce qui lui est intephr son appartenance a la
deuxieme période. Pour remédier a ce problémédfit ge rabattre une des liaisons vers un des oxggéatéraux.

?_: O\ E: O\®

o | &

Cette forme est en réalité double puisque les &xgg latéraux peuvent échanger leurs réles.
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Ho= & - 2 - 4 =0 (D latéral doubd e et 18D
o= 5 -1 - & = -1 (1D latéral simplem exd i
Gn =6 - 3 - 2 = +1 (2 central

Et la construction sous forme de schéma de Lesdise's quantiques” :

o [+4] [A+]4 ]* ° == o\®

o [44] [tx[4 % 0] O

o 44| [t [4¥]™

3. LIAISONS POLARISEES - MOMENT DIPOLAIRES - IONICI _TE DES LIAISONS

Quand une liaison est formée entre deux atomdérelifts, le doublet d'électrons a tendance a sgraeiper de
'atome le plus électronégatif. La liaison n'ests pgmétrique, I'atome le plus électronégatif regoitexcés d'électrons et
acquiére donc une charge négative. Inversemeite'atome perd des électrons et acquiére une cipagjéve. La molécule
est alors un dipble électrique, on dit que la ¢inigst polarisée.

+5 -6

A—z—-p—a ﬂ—z—B

Xp < Xg
Remargue: La charge’ doit normalement étre exprimée en Coulombs (Chratique on utilise trés souvent comme unité la
charge e de I'électron (soit 1,6"#@). Les charges (exprimées en unité e) ne sont pas des chargiésemices charges sont
totalement différentes des charges formelles daSnsas de Lewis moléculaires et ne doivent pasétriondues avec elles.

La liaison polarisée posséde un moment dipolairgé

Ce moment dipolaire est une grandeur vectoriellaatérisé par :

- direction : celle de la liaison

- sens : du pble + vers le pole -.

- Norme ou intensitéll] = - d (q = charge électrique, d = distance séparar ktharges)

+0 d - +d p=q-d -d
A —————p B A — @ B
+& -8
A — 32 B +& pn=5.d -5
A — - B
d

L'unité internationale du moment dipolaire esEulomb.metre (C.m). En pratique on utilise souvere

unité plus adaptée le Debye (D). La conversioteestivante 1 D = 3,33 10° C.m.
Pour les molécules poly atomiques les moments digga des liaisons s'ajoutent vectoriellement.

A ,. B

A

Al
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Théoreme de Pythagore généralisé : Triangle ACA'
JABCZ = HABZ + HACZ -2 Upg UpcCOS (180 ﬂ)
Dasc’ = Uag” + [ac® + 2 (lag [lac COSL]

On peut ainsi calculer a priori le moment dip@agiobal d'une molécule si I'on connait les momelipslaires
partiels associés a chaque liaison ou inversenaculer les moments dipolaires de liaisons si ameit le moment dipolaire
global.

Remarqgue : Cette méthode est assez approximative. D'urielggamoments dipolaires de liaisons donnés pataleles ne

sont que des valeurs moyennes, d'autre part lmmément influe sur leurs valeurs. Ainsi la présede doublets libres
modifie parfois sensiblement la valeur des momeigselaires globaux, en effet le doublet libre palesé&ii aussi son propre
moment dipolaire partiel et il faudrait normalememnt tenir compte dans le calcul du moment globaindla pratique on
néglige cet effet et on ne tient pas compte debldtilibres ce qui peut parfois modifier sensitgeire résultat.

Influence de la géométrie moléculaire sur les moméndipolaires globaux :

La présence de liaisons polarisées n'impliqud'egistence d'un moment dipolaire global de la roolé, en effet les
moments dipolaires des liaisons peuvent s'anneteuhs les autres pour des raisons géométriques. Allons voir quelques
cas de telles situations :

Les molécules linéaires symétriques de type AX posséderont pas de moment dipolaire puisquedesents des
liaisons s'annulent mutuellement. Il en sera de enpour les molécules symétriques de type; A AX,;. On peut assez
facilement le voir graphiqguement. On peut aussélgfier par le calcul.

AN /\

Effet Inductif :

La présence d'une liaison polarisée dans une mielgolyatomique a des effets qui se manifestestsez longue
distance. Cet effet de propagation de la poladsatist appelé effet inductif et est trés utiliséchimie organique pour
expliquer certaines propriétés des molécules. @et sductif se manifeste jusqu'a deux ou troaisions plus loin en
s'atténuant avec la distance. Des atomes éloigmésienc affectés comme le montre la figure.

+0 +& +d -8
C—— Cop—C—P=—C Pl

lonicité des liaisons:

- Une liaison entre deux atomes identiques ne pasapolarisée (sauf effet important de I'environget)y; cette liaison sera
purement covalente et ne possédera, ni momentaitipphi charges partielles.

- Une liaison entre deux atomes d'électronégasivités différentes sera au contraire trés polar&éprésentera un fort
moment dipolaire et des charges partielles imptetanA la limite la charge partielle pourra atteeda valeur 1 qui
correspond au transfert total du doublet électnamid'un atome sur l'autre. On obtient alors dems,i@n a affaire a une
liaison purement ionique.

-Si I'électronégativité des atomes impliqués demdidison est peu différente on aura bien évidentmame situation
intermédiaire.

On exprime l'ionicité d'une liaison par son pourcemage d'ionicité.

Sa détermination nécessite la connaissance du niahpetaire de liaison et de la longueur de celle-c

Il se calcule de la maniére suivante :

[ exp= g+ d

U thes €+ d

U exd mes= Of €= (caractere ionique partiel % :pourcentage de caractére ionique)
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4. LA GEOMETRIE DES MOLECULES
4.1. FORME GEOMETRIQUE DES MOLECULES - METHODE V.S. E.P.R (ou R.P.E.C.V)

Les molécules possédent une certaine forme géigmetrLes liaisons autour de I'atome central or¢ gaertaine
orientation qui va donner une forme particulierda &olécule. L'objet de ce chapitre va étre la igiéx a priori de la forme
d'une molécule. Le probléme ne se pose que poundddcules comportant au moins trois atomes, egt &5 molécules
diatomiques seront forcément linéaires puisque g@aimts ne peuvent qu'étre alignés. A partir distabomes ont va pouvoir
obtenir plusieurs géométries différentes selorateges que feront les liaisons entre elles.

Principe de la Méthode V.S.E.P.R

Cette méthode mise au point par Gillespie perregprévoir tres simplement la forme géométriqgue ™ekcules a
partir de leur schéma de Lewis moléculaire.

Le sigle V.S.E.P.R signifie en anglais " Valenceh&k Electronic Pairs Répulsion ", ce qui traduit fangais donne
Répulsion des Paires Electroniques de la Couchéatlnce" soit R. P. E. C.V. L'hypothése de Gillespst que un atome

ayant une symeétrie sensiblement sphérique, leslelsutrésents sur la couche de valence vont deeoiépartir a la surface

d'une sphere. Cette répartition ne se fait pasasartl, les doublets électroniques étant chargestinégent se repoussent et
vont se placer de maniére a étre le plus éloigis8iple les uns des autres. On obtient ainsi ungdige répulsion différente

selon le nombre des doublets présents.

» Deux doublets vont se placer aux deux extrémit@s diametre de la sphére. La figure de répulsibnmesegment de
droite.

» Trois doublets vont se placer sur un plan équdtdeala sphére, dans des directions correspondaetiés d'un
triangle équilatéral a 120° les unes des autres.

* Quatre doublets vont se placer sur la surface dphare, dans des directions correspondant a cbliegétraédre a
109,5° les unes des autres.

» Cing doublets vont se placer sur la surface dphe&r®, dans des directions correspondant a celindhdpyramide a
base triangulaire. Les trois premiers se placdr#(® les uns des autres sur un plan équatoriafldes autres venant
se placer de part et d'autre de ce plan.

e Six doublets vont se placer sur la surface de h&rsp dans des directions correspondant a cellas @i-pyramide a
base carrée ou octaédre, les quatre premiersganplkaux sommets d'un carré dans un plan équatesaleux autres
venant se placer de part et d'autre de ce plan.

Il existe d'autres figures de répulsions pour uminie plus élevé de doublets mais nous ne les étudigoas ici.
La méthode V.S.E.P.R consiste donc a déterming@ofition relative des doublets entourant 'atometrag ces doublets
pourront étre de deux sortes :

» doublets participant & une liaison avec un autsenat Ces doublets de liaison seront désignés pettria X

» doublets libres ne participant pas a une liais@tawn autre atome. Ces doublets libres serontriEsigar la lettre E.

Ces deux types de doublets participeront a la digle répulsion et détermineront la géométrie mddéreu L'orientation
relative des doublets de liaison fixera les dimwide ces liaisons et donc la géométrie de laqulelé

I doublets

Figure de repulsion @ Triangle eqguilateral
2 angdles de 1207

Figure plane

Tous les somimeaets sont equivalents

4 doublets

Figure de repulsion @ T a&traadre
Angles de 109 27 0

Figure inscrite dans un cubs

Tous les somimets sont equivalents

S doublets e T
Figure de repulsion bi-pywramide a bhase 7

triangulaire

Angles de 1207 et de 907

Les sommets ne sont pas equivalents
Sommets de twpe Eguatorial
Sommets de type axial

S doublets

Figure de repulsion | Octasdre
Angles de 907

Tous les somimets sont Squivalents
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4.2. DETERMINATION DE LA GEOMETRIE MOLECULAIRE :

Le premier travail consiste a trouver le schémalLdwis moléculaire afin de connaitre le nombre debdets
entourant I'atome central et par la méme la figieeépulsion correspondante et donc la géométriéaulaire. Nous avons
décrit en détail la maniére de procéder pour obtemischéma de Lewis moléculaire. Nous allonsrdjsier plusieurs types
moléculaires conduisant a des géométries difféserselon le nombre total de doublets entourardniatcentral. Un type
moléculaire sera décrit par le symbolisme suivaliknEm, A désigne I'atome central, n est le nontiatomes directement
liés a I'atome central, m est le nombre de douliletss de I'atome central. Reprenons les exentghleshapitre précédent
pour illustrer cette codification :

o . o | Trois atomes liés a l'atome central : n=3

Fas de doublets libres sur 'atome central @ m = 0
‘ Tywpe moléculaire | AXzEy ou plus simplement A

Ceux atomes liés al'atome central - n = 2
Un doublet libre sur 'atome central @ m = 1
Tywpe moleculaire @ AXZE

o |
Cluatre atomes liés a l'atome central - n =4
© Fas de doublets libres sur 'atome central - m = 0
Twpe moleculaire @ AXyEL ou plus simplement A%y,
| o 5 o |
| o

Faisons tout de suite deux remarques importantes :

» Dans la méthode V.S.E.P.R la géométrie est détéemimiquement par la répulsion entre les doubletbatbme
central. Les doublets libres des atomes latérantnent donc pas en ligne de compte.

» Les liaisons multiples n'interviennent pas danddtermination du type moléculaire. Elles sont cdésies comme
des liaisons simples. Ce n'est donc pas le nonotak de doublets de liaisons qui compte mais le brend'atomes
liés a I'atome central. Cela est du au fait que $'mtéresse aux directions des liaisons et nieniranombre. Qu'une
liaison soit double ou triple elle ne prend évidesninqu'une seule direction. La nature de la liaisgmporte donc
pas pour la détermination du type moléculaire.

Une fois le type moléculaire déterminé il suffé @hercher la figure de répulsion associée pouerchéter la
géomeétrie moléculaire. N'oublions pas que c'estolmbre total de doublets qui détermine celle-cis(énipart la remarque
précédente concernant les liaisons multiples)t@&sc la somme p = n + m qui va fixer la géoméielon la valeur de p on
aura les figures de répulsions suivantes :

p = 2 : Droite

p = 3 : Triangle équilatéral

p =4 : Tétraédre

p =5 : Bi-pyramide a base triangulaire
p = 6 : Octaedre

La connaissance de la figure de répulsion n'estqa a fait suffisante pour connaitre la géoraéta la molécule, en
effet les doublets libres participent a la figue répulsion mais pas directement dans la formeadadlécule qui va étre
déterminée par l'orientation relative des liaisdise molécule de type A¥avec trois atomes latéraux n'aura évidemment pas
la méme forme qu'une molécule de type,BXavec deux atomes latéraux, bien que la figureégelsion associée soit la
méme dans les deux cas. Nous allons a préseneétimdique cas de figure.

1) Trois doublets p = 3
Figure de répulsion : Triangle équilatéral
Types moléculaires : A¥- AX,E - AXE,

Nous allons représenter ces trois types molé@aslalres trois sommets étant équivalent la posd@sdoublets libres

n'a aucune importance. Les doublets libres sespmésentés soit par la lettre E, soit sous forredslues.
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L'examen des figures obtenues montre que :

La molécule AX est bien une molécule triangulaire plane.

La molécule AXE aura la forme d'un V avec un angle de 120°.

La molécule AXE sera linéaire.

2) Quatre doublets p=4

Figure de répulsion : Tétraédre

Types moléculaires : AXAX3E, AX,E,, AXE;

Ici aussi les quatre sommets sont équivalentsmidiion des doublets libres n'a pas d'importance.

L'examen des figures obtenues montre que :

La molécule de type AXest bien tétraédrique

La molécule de type AE est en réalité un tétraédre amputé d'un de seets, la molécule sera donc en fait pyramidale.
La molécule de type A, aura la forme d'un V avec un angle de 109,5°.

La molécule de type AXfE(non représentée) sera bien évidemment linéaire.

4) 5 doublets p=5

Figure de répulsion : Bi-pyramide & base triangalai

Types moléculaires : Ag{ AX4E, AX3E», AXE3, AXE,

Dans ce cas de figure les sommets ne sont plusagois et la place relative des doublets librea gon importance. Pour
savoir comment placer ces doublets libres nous @me qu'un doublet engagé dans une liaison estn$mencombrant”
gu'un doublet libre. Autrement dit un doublet liboecupe un volume plus important qu'un doublet idesdn. Nous
reviendrons plus tard sur cette notion d'encombnénies doublets libres vont donc se placer susdgsmets qui leur offrent
la place la plus grande. Ces sommets sont les stavégeatoriaux, en effet sur de tels sommets dffies angles de 120°
alors que les sommets axiaux n'offrent que desarug 90°.

La regle que nous retiendrons est donc que potellés structures les doublets libres se placgroatitairement en positions
équatoriales.
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x
5) 6 doublets p =6
Figure de répulsion : Octaedre
Types moléculaires : A AXsE, AX4E,, AX 3E3, AX B4, AXE s
Les sommets sont tous équivalents. La position dunier doublet libre est donc indifférente. En mefee le deuxieme
doublet libre se placera obligatoirement a I'oppdiséoremier. De méme, le quatrieme doublet librplaeera a I'opposé du
troisieme. On obtient les figures suivantes :
E E

E E
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Les figures obtenues montre que :

La molécule AX sera octaédrique
La molécule AXE aura la forme d'une pyramide a base carrée.
La molécule AXE, sera plan carrée.

La molécule AX3Eaura la forme d'un T.
La molécule AXE, sera linéaire.

Le tableau suivant résume tous les cas rencontrés :

Tableau récapitulatif

p

o o o oloflou o0 g g | DMl O O WO DNDN

n

N W hr~lO|lOO|I LI NN WO O P N W AAFL N W ELDN

m

Al WOWIN|IPFP|IO|I M WO NP O W N P O DN P O P+~ O

type
AX
AXE
AX
AXE
AXE2
AXy
AXE
AXE,
AXE;
AXs
AXE
AXE,
AXE;
AXE,
AXs
AXE
AXE,
AXE;
AXE,

Figure de répulsion
Droite

Droite
Triangle équilatéral
Triangle équilatéral
Triangle équilatéral
Tétraédre
Tétraedre
Tétraédre
Tétraédre
Bi-pyramide triangle
Bi-pyramide triangle
Bi-pyramide triangle
Bi-pyramide triangle
Bi-pyramide triangle
Octaedre
Octaédre
Octaedre
Octaedre

Octaédre

Géométrie
Linéaire
Linéaire
Triangle équilatéral
Coudée Forme de V
Linéaire
Tétraédre
Pyramide déformée
Coudée Forme de V
Linéaire
Bi-pyramide triangle
Pyramide déformée
Formede T
Linéaire (3 atomes)
Linéaire (2 atomes)
Octaedre
Pyramide carrée
Carrée (plane)
Formede T

Linéaire

14

Angles ergpes
180 _B@l,, CO,HCN
180
120 | _FsRAICI,
120 |_0,SrCl,, O;
180
109,5 | _HENH,", SQF
109,5 | _HsNH;O"
109,5 ,OHH,S
180
120 €t 9 FCls

120 et @:4, T_&|4

90
180
180

90
90
90

90

180

_Clki gF3

3, XeF,, ICly

_FS
__FBiFs
_ PXeBrk,
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