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De la classification périodique a la structure électronique de l'atome

STRUCTURE ELECTRONIQUE DES
MOLECULES:
MODELE DE LEWIS ET
METHODE VSEPR DE GILLESPIE

| -INTRODUCTION A LA LIAISON CHIMIQUE

1. DE 'ATOME AUX EDIFICES POLYATOMIQUES

Dans la nature, les atomes se rencontrent tres rarement a I’état isolé. lls tendent a se regrouper pour

constituer des édifices polyatomiques :

e Des molécules pouvant comporter de deux a plusieurs milliers d’atomes (comme les polymeres).

Une molécule constituée d’un seul élément chimique est un corps simple comme H,. Une molécule

constituée de plusieurs éléments chimiques est un corps composé comme CO,. L’étude des

molécules fait 'objet de ce cours.

e Des assemblages d’atomes, d’ions ou de molécules dans des cristaux (voir cours sur la structure
de la matiére condensée).

Le passage spontané de I’état atomique a I’état d’édifice polyatomique résulte d’une loi générale en

thermodynamique sur I’évolution des systémes (voir cours de PT).

[ Tout systeme évolue spontanément vers I’état qui minimise son énergie Iibre.]

Les interactions qui assurent la cohésion d’'une molécule isolée ne dépendent, en premiére
approximation, que de la structure électronique des atomes qui constituent cette molécule. Les
molécules sont des assemblages d’atomes liés par des liaisons chimiques résultant d’interactions
entre les électrons les plus externes des atomes, c’est-a-dire les électrons de valence. Les électrons
de cceur sont trop liés au noyau pour pouvoir participer aux liaisons chimiques.

De nombreuses questions se posent a nous : pourquoi tous les atomes ne peuvent-ils former des

molécules ? Il existe H, mais pas He,. De quoi dépend la proportion dans laquelle les atomes

d’éléments chimiques différents s’unissent ? Il existe O, mais pas H,.

Qu’est-ce qui définit la géomeétrie des molécules dans I'espace ? CO, est linéaire alors que SO, est

triangulaire.
Pour répondre a ces questions nous allons utiliser des modeéles simples : celui de Lewis pour la
formation des liaisons et celui de Gillespie pour prédire la géométrie des molécules. Ces deux

modeles permettent de prévoir le plus souvent la structure des molécules.



2. COMPLEMENTS SUR LA STRUCTURE ELECTRONIQUE DES MOLECULES

2-1 Différentes représentations de la structure électronique d’'un atome

Il existe différentes représentations de la structure électronique d’un atome dont certaines ont déja
été étudiées dans le cours précédent. Nous allons en voir d’autres, notamment celle de Lewis qui est
particulierement utile pour I’étude de la formation des molécules. Nous allons lister ces différentes

représentations sur un exemple : atome de chlore (Cl), Z=17.

— Représentation spectroscopique :

,Cl 1 15% 25 2p° 35 3p°
— Représentation de la seule configuration électroniqgue de valence :

cl : [IONe] 3s° 3p°

17
Les électrons de cceur sont remplacés par le symbole chimique du gaz noble qui possede ce nombre
d’électrons.

— Représentation a I'aide de « case quantique » :

e
352 3p°

On représente directement les électrons selon leur état de spin par des fleches comme on I’a déja vu

que I'on répartit dans des « cases quantiques » suivant les regles étudiées dans le cours précédent.

— Représentation (ou schéma) de Lewis :

Dans cette représentation, seuls les électrons de valence sont indiqués. Un électron de valence
célibataire (dans une case quantique) est noté par un point e. Un couple d’électrons de valence
apparié est noté par un tiret — ou simplement par deux points e e rapprochés.

Pour les ions, on utilise les mémes représentations, il suffit de rajouter ou de retrancher les électrons

gagnés ou perdus pour former I’ion correspondant.

Exemple :

7

[ ]
N™ - [ZHe] on a donc selon Lewis : olyo®. Il faut noter que c’est un électron 2s qui
2st 2p°

part car une sous-couche a moitié remplie est plus stable. La charge globale de I'ion est entourée

pour ne pas confondre avec un doublet dans le cas d’une charge globale négative.

On appelle valence d’un atome, le nombre d’électrons célibataires de ce dernier dans son état
fondamental (ex : 'oxygéne, valence=2, pour le fluor valence=1). Comme sur une méme colonne
les atomes ont la méme structure électronique de valence, ils ont aussi la méme valence (ex : les

halogenes : valence=1).



Le tableau ci-dessous donne le schéma de Lewis des atomes dans leur état fondamental (sauf les

métaux de transitino). Il s’agit des atomes que I’on rencontrera le plus souvent.

1A 8A
1 18
‘H 2A A 4A SA 6A TA He:
2 B4 15 16 17
i line R C N O ;1\:1:63
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R s 4 s 6 70s 9 ol N e i
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-Fr |:Ra-

2-2 Détermination de la configuration électronique de valence par lecture du tableau
périodique
L’organisation du tableau périodique est telle qu’il est trés facile par simple lecture de trouver la

configuration électronique de valence d’un élément chimique.

Exemple de ’'oxygéne :

Il se situe sur la deuxieme période (deuxieme ligne) donc n=2. Il se situe sur la colonne 6A, il y a

donc six électrons de valence a considérer. La configuration électronique de valence est donc

25 2p°. L’oxygeéne fait partie du bloc p (cf tableaux ci-dessous).

1s >
2s > 2p 3A[4AT5A6A7A
3s > 3p (13)[(14)[(15)|(16)|(17)
PR PR 2
5S — 3= 4d—> 5p 52) 3p
6s —»=4f—>5d—>» 6p : 4ip
7s —»=5f—>»6d—>» T7p /
5p
6p
|
7p
1
s block fblock dblock p block



Le tableau suivant donne la configuration électronique des éléments du tableau périodique dans

leur état fondamental.

Table 14.3
The Ground-State Electron Configurations of the Elements™

Ssomic Electron Atomic Electron Atomic Electron
* .—ber Symbol Configuration Number Symbol Configuration Number Symbol Configuration

H 1s! 37 Rb  [Kr]5s 73 Ta [Xe]6s24 £ 14543
2 He 152 38 Sr [Kr]5s? 74 W [Xe]6s24 f 1454
3 Li [He]2s! 39 Y [K1]5524d" 75 Re [Xe]6s24 £ 145d°
4 Be  [He]2s? 40 Zr  [Kr]55%4d> 76 Os [Xe]6s24 £ 145d°
5 B [He]2s%2p! 41 Nb  [K1]5s'4d* % Ir [Xe]6s24 114547
6 € [He]2522p? 42 Mo  [Kr]5s'4d’ 78 Pt [Xe]6s'4f1*5d°
7 N [He]2s22p3 43 Te  [Kr]5s%4d° 79 Au [Xe]6s'4 f145410
3 0 [He]2s22p* 44 Ru  [Kr]5s'4d’ 80 Hg  [Xe]6s?4 /5410
9 F [He]25%2p° 45 Rh  [Kr]5s'4d® 81 Tl [Xe]6s24 £ 1454106 p!
Ne  [HeJ2s*2p® 46 Pd  [Kr]4d'® 82 Pb [Xe]6s24 1454106 p?
11 Na  [Ne|3s! 47 Ag  [Kr]5s'4d"° 83 Bi [Xe]6s24 1454106 p>
12 Mg  [Ne]3s? 48 Cd  [Kr]55%4d"° 84 Po [Xe]6s%4 £ 145406 p*
3 Al [Ne]3s?3p! 49 In [Kr]5524d'%5p! 85 At [Xe]6s%4f45d106p>
4 Si [Ne]3s23 p> 50 Sn  [Kr]5s%4d'05p? 86 Rn  [Xe]6s%4f 454106 p°
5 P [Ne]3s?3p? 51 Sb [Kr]5524d'05p3 87 Fr [Rn]7s!
6 S [Nej3s23p* 52 Te [Kr]5s24d105p* 88 Ra [Rn]7s?
17 Cl [Ne]3s?3p> 53 I [Kr)5524d'%5p> 89 Ac [Rn]7s%6d!
3 Ar  [Ne|3s?3p® 54 Xe  [Kr]5s?4d1%5p¢ 90 Th [Rn]7s26d>
- K [Ar]4s'! 55 Cs  [Xe]6s! 91 Pa [Rn]75%5 £ 264"
2 Ca  [Ar]ds? 56 Ba  [Xe]6s? 92 U [Rn]7s%5 £26d"
? Sc [Ar]4s?3d! 57 La  [Xe]6s25d! 93 Np  [Rn]7s*5f%6d!
0 i [Ar]4523d> 58 Ce  [Xel6s?4f!5d! 94 Pu [Rn)7s251°
23 % [Ar]4s?3d> 59 Pr [Xe]6s24 f3 95 Am  [Rn]|7s25f7
24 Cr  [Ar]4s'3d? 60 Nd  [Xe]6s24f* 96 Cm  [Rn]7s25/76d"
25 Mn  [Ar]4s?3d° 61 Pm  [Xel6s%4f> 97 Bk [Rn]7s25f°
2% Fe  [Ar]4s?3d° 62 Sm  [Xe]6s24f° 98 Ct [Rn]7s25 10
27 Co  [Ar]4s?3d” 63 Eu  [Xe]6s24f’ 99 Es [Rn]7s25 !
2 Ni  [Ar]4s?348 64 Gd  [Xe]6s24f75d! 100 Fm  [Rn]7s25f "
= Cu  [Ar]ds'340 65 Tb  [Xe]6s%4f° 101 Md  [Rn]7s?5f"
Zn  [Ar]ds?34'0 66 Dy  [Xe]6s24f'° 102 No  [Rn]7s?5/™
31 Ga  [Ar]4s?3d1%p! 67 Ho  [Xel6s24f!! 103 Lr [Rn]7s%5 £ 464"
2 Ge  [Ar])4s?3d'%4p? 68 Er  [Xe|6s24f " 104 Rf [Rn]7s%5 £ 464>
As  [Ar]ds?3d1%4p3 69 Tm  [Xe]6s?4f " 105 Db  [Rn]7s*Sf6d?
i Se  [Ar]4s?3d'04p* 70 Yb  [Xel6s?4f 106 Sg [Rn)7s25 164
35 Br  [Ar]4s?3d'%4p3 71 Lu  [Xe]6s*4f5d! 107 Bh [Rn]7s25f146d°
- Kr  [Ar]4s23d%p¢ 72 Hf  [Xe]6s*4f54? 108 Hs [Rn] 7525 64°

109 Mt [Rn]7s25 £ 4647

" T== symbol [He] is called the helium core and represents 1s2. [Ne] is called the neon core and represents 1522322p [Ar] is called
on core and represents lNe]3sz3 pS. [Kr] is called the krypton core and represents [Ar]ds?3d'%4 p®. [Xe] is called the xenon

4 represents [Kr]5s24d105p¢. [Rn] is called the radon core and represents [Xe]6s24 /54196 p°. Elements 110, 111, and 112
- ~=2n synthesized but have not yet been named.



lI-LA LIAISON COVALENTE LOCALISEE: LE MODELE DE LEWIS (1916)|

1. LA LIAISON COVALENTE

Avant que la physique quantique n’apporte des réponses

théoriques satisfaisantes aux problémes d’interactions entre ﬁ, 1

atomes voisins, Lewis imagina le concept de liaison covalente a N

résultant de la mise en commun d’une ou plusieurs paires o .
-

d’électrons de valence par deux atomes. Bien que se trouvant ‘
dans [l'incapacité de justifier I'existence d’une telle paire
(expliquer plus tard par le principe d’exclusion de Pauli), Lewis
considérait intuitivement que le role de la paire d’électrons était
d’attirer a elle les noyaux, les rapprochant ainsi I’'un de I'autre.

On retiendra :

Une liaison covalente est une mise en commun de deux Gilbert  Newton Lewis
électrons : on parle de doublet de liaison ou doublet liant. (1875 - 1946) était un
physicien et chimiste

américain et un pionnier
dans Uexplication de la
liaison chimique. C’est lui
aussi qui attribua le nom
photon aux quantas de

lumiere.

Il existe deux facons pour deux atomes de former une liaison covalente :
— Les atomes qui s’associent apportent chacun un électron de valence (électron célibataire d’une

case quantique), il s’agit d’un processus monoélectronique.

A
A° + °B — AeeB noté A—B
\ S

— Un seul des deux atomes fournit le doublet d’électrons tandis que I'autre I’accepte dans une case

guantique vide représentée par D . il s’agit d’un processus biélectronique.

7
A + []B= AeeBnoté A-B

T A représente le déplacement d’un électron et AT e déplacement d’un doublet

d’électron.



2. FORMATION D’UNE LIAISON COVALENTE :CONDITION DE STABILITE

Les gaz nobles (He, Ne, Ar...) ont leur sous-couche électronique entierement pleine (voir tableau

précédent) ce qui leur assure une treés grande stabilité (ils sont trés peu, voire pas, réactifs). Pour
acquérir cette stabilité, les autres atomes ont deux choix : soit participer a des réactions chimiques
pour gagner ou perdre des électrons pour acquérir la structure du gaz noble voisin, soit former des

édifices polyatomiques en partageant des électrons.

Les atomes d’un édifice polyatomique tendent a partager autant de doublet d’électrons qu’il leur en
est nécessaire pour atteindre la configuration électronique du gaz noble qui le suit, c'est-a-dire la

configuration électronique la plus stable.

2-1 Reégle du duet

Cette regle concerne les atomes de la premiére ligne du tableau périodique, c’est-a-dire I'atome

d’hydrogene. Ce dernier tend a acquérir la configuration électronique de valence de I’hélium

(He : 1s?), c’est-a-dire deux électrons.

2-2 Regle de 'octet

Cette regle concerne les atomes de la deuxieme ligne du tableau périodique (ex : «Ci N, 50, o F..)

Ces derniers tendent a acquérir la configuration électronique de valence du néon (Ne:2s’2p°). Ils

s’entourent donc de 8 électrons, on dit aussi qu’ils sont saturés a 8 électrons.
Pour construire les molécules, il faut partir de la structure de valence des atomes (voir le tableau

précédent) et assembler les atomes pour que chaque atome soit entouré de 8 électrons.

H,: H—H  F: |F—F|  HF: H—F  HO: H—0—H
Les doublets d’électrons qui sont propres a un atome sont appelés doublets non liants ou libres
par opposition au doublet liant qui participe a la liaison chimique.

3. LES LIMITES DU MODELE DE L’OCTET

3-1 Etat de valence

Pour certains atomes (C, Be, B), la structure électronique de valence dans I’état fondamental ne
permet pas de comprendre la valence de I’atome observé expérimentalement. On est donc amené a
construire un état de valence hypothétique. Il ne s’agit que d’un mode pratique de construction.

Exemple :
— Atome de carbone

C - 1s® 2s° 2p® soit une valence de 2. Expérimentalement, on observe une valence de 4, le méthane

CH, est tétraédrique. On considére donc I’état de valence suivant pour le carbone : 1s° 2s' 2p* soit



L]
e(Ce, une valence de 4. Le schéma de Lewis du méthane respecte ainsi la regle de I’octet pour
L]

H

I
chaque atome : H—C—H.

I

H

— Il 'en va de méme pour B_ qui est en fait bivalent, on écrit alors eBee. B est en fait trivalent, on

écrit alors eBe.

3-2 Electron célibataire

Prenons I’exemple du monoxyde d’azote NO.

Il est construit a partir de eNe et e0e soit la formule de Lewis suivante eN =0. Il s’agit d’un

radical libre que I'on a déja rencontré en cinétique chimique. L’'oxygéne (plus électronégatif) est
bien entouré de 8 électrons mais I’azote n’est entouré que de 7 électrons. La regle de I'octet n’est

plus respectée. L’azote possede un électron célibataire.

3-3 Cas des ions : édifices chargés

Pour les ions complexes, on attribue souvent la charge négative a 'atome le plus électronégatif et la
charge positive a I’atome le moins électronégatif.

Exemple :

— lon hydroxyde HO -

Construction a partir de |0« © et eH soit ©|0—H.

— lon nitronium NOZ+

Construction a partir de eNe ™ et 2 Qe soit O=N® =0. Dans ce cas, on a la présence de doubles
°

liaisons (c’est une liaison multiple).

— lon oxonium H30+

3 H—0 —H
Construit a partir de I’oxygene trivalent .(.).® ce qui donne I . Cette fois I’électronégativité
H

n’est pas respectée.

3-4 Atome au-dela de la deuxiéme ligne du tableau périodique.

La situation devient plus compliquée, les atomes peuvent engager plus de 4 liaisons simples, on dit

que les atomes sont hypervalents. On retiendra que :



Les atomes des éléments de la seconde ligne (ou période) ne peuvent jamais étre entourés de plus
de huit électrons.
Les atomes des éléments des lignes suivantes peuvent étre entourés de plus de huit électrons. Pour

ces atomes, la valence maximale est égale au nombre d’électrons de la couche externe.

Exemples: le phosphore

P structure électronique 3s° 3p°, .,1.7._ Le phosphore trivalent se rencontre dans PH, et PCl . Il

peut aussi avoir une valence de 5 (valence maximale) dans PH, soit ..P.., 3s' 3p?3d*.

3-5 Exemples de structures de Lewis de molécules

CH, H NH, H—N—H H,0 H—0—H
methane | ammonia | water
caal Comed s H
H
C,H, H:&H N,H, H—N—N—H H,0, HE=50— 0~ H
h | hydrazine hydrogen peroxide
ethane 2 ‘C'—lC**H \ HoH
HviH
.o +
CH, H—C=C—H NH,* H H,0* H—0—H
ethylene L }‘4 ammonium ion H I\\l H hydronium ion 0
H
C,H, H—C=mC—H NH,~ [H N—H OH- [:p; H:I
acetylene amide ion hydroxide ion

Ici les doublets non-liants sont notés avec deux points et non avec un tiret. Les deux notations sont
utilisées. Il ne faut bien sur pas connaitre par coeur la structure de Lewis des molécules, il faut étre

capable de les retrouver, a vous de vous entrainer.

La structure de Lewis des molécules n’apporte aucun renseignement sur la géométrie des

molécules. Il faut donc compléter ce modeéle. C’est ce qu’a fait Gillespie en 1957.



1l -GEOMETRIE DES EDIFICES POLYATOMIQUE : METHODE VSEPR

1. METHODE

La méthode VSEPR (pour Valence Shell Electronic
Pair Repulsions), basée sur la répulsion des paires

électroniques de la couche de valence, permet une
Ronald J. Gillespie,

(21 aoat 1924), est
professeur émérite de

prévision qualitative de la géométrie des édifices

Linn Sl L

polyatomiques.
R. J. Gillespie postule que, en premiere chimie & Uuniversité
approximation, pour les especes ne comportant Canadienne Mc Master.

pas de liaisons multiples :

Les paires électroniques (liantes ou non liantes) qui entourent un atome se repoussent
mutuellement et se localisent dans des positions qui minimisent les répulsions électroniques. Elles

sont alors les plus éloignés les unes des autres.

La figure ci-dessous donnent les diverses formes prévues par la théorie pour les molécules les plus

simples.

B Linear Trigonal planar Tetrahedral Trigonal bipyramidal Octahedral

Figure 10.2 Electron-group repulsions and molecular shapes. attached to a central atom (red) occupy as much space as possible. If
A, As an analogy for electron-group arrangements, two to six attached each is a bonding group to a surrounding atom (dark gray), these mo-
balloons form five geometric orientations in which each balloon occu- lecular shapes and bond angles are observed. The shape has the
pies as much space as possible. B, Mutually repelling electron groups same name as the electron-group arrangement.

Pour les especes comportant des liaisons multiples, on considére en premiere approximation,
gu’une liaison multiple se comporte comme une liaison simple. Il suffit de connaitre le nombre total

d’atomes liés a I'atome central quelle que soit la nature de ces liaisons.

Dans ces conditions, la formule VSEPR du composé au niveau de I'atome central A s’exprime par

une expression du type AX E ou m indique le nombre d’atomes X auxquels est lié I'atome




central A et n celui des entités non liantes E (doublets libres ou électron célibataire) qu’il posséde
en propre.
Il est indispensable de connaitre la représentation de Lewis d’un édifice avant de rechercher la

formulation VSEPR au niveau d’un de ses atomes.

2. MODIFICATION DES ANGLES DE LIAISON

Les paires électroniques autour de I'atome central A (doublet liant, doublet non liant, électron

célibataire) ne sont pas toujours équivalentes, les répulsions électroniques different selon les

doublets mis en jeu.

2-1 Influence des doublets libres

Les interactions répulsives se classent ainsi :

Répulsion (doublet non liant <> doublet non liant) > répulsion (doublet non liant < doublet liant) >
répulsion (doublet liant < doublet liant).

Un doublet non liant E provoque I'ouverture des angles E—A—- X et la diminution des angles de
liaison X-A-X.

2-2 Influence d’un électron célibataire

Un électron célibataire est moins répulsif qu’un doublet.

2-3 Influence des liaisons multiples

Les liaisons multiples, constituées d’au moins deux doublets d’électrons, sont plus répulsives que
des liaisons simples et sont responsables de la modification des angles de liaison au niveau des

atomes concernés.

Les figures ci-dessous résument les situations décrites précédemment.

e~ Group
arrangement ———o—-—'

(no. of groups)

-

Trigonal
planar (3) Tetrahedral (4)

Linear (2)

Molecular
shape
(class)
Linear
(AX5) Trigonal V shaped Tetrahedral Trigonal V shaped
planar or bent (AX,) pyramidal or bent
(AX,) (AX,E) (AX5E) (AX,E,)
No. of
bonding 2 3 2 4 3 2
groups
e 180° 120° <120° 109.5° <109.5° <109.5°
angle ;

10



e~ Group
arrangement
(no. of groups)

Molecular
shape
(class)
Trigonal Seesaw
bipyramidal (AX4E)
(AX;)
No. of
bonding 5 4
groups
Bond 90° (ax) <90° (ax)
angle 120° (eq) <120° (eq)

Trigonal

bipyramidal (5)

T éhaped Linear
(AXSE,) (AX,E,)
3 2
<90° (ax) 180°

Octahedral
(AXg)

90°

Octahedral (6)

Square
pyramidal
(AXSE)

5

<90°

Square
planar
(AX,E,)

90°

Figure 10.9 A summary of common molecular shapes with two to six electron groups.

2-4 Exemples

Voici quelques exemples qui montrent que la méthode VSEPR permet facilement de trouver la

géométrie de molécules simples.

— L’ammoniac

H=—N:5-H
H H
Lewis structure Electron-pair
geometry, tetrahedral
— L’ion oxonium (ou hydronium)
7 .. il + .l.
04 i
| 0%y
H e \H

Lewis structure

Electron-pair geometry,
tetrahedral

Actual H-N-H
angle = 107.5"

Molecular geometry,
trigonal pyramidal

Molecular geometry,
trigonal pyramidal

11




— L’ion CIF;

+

.. . + '
b — | aup| —
g N

ks

Lewis structure Electron-pair geometry, Molecular geometry,
tetrahedral bent or angular

— L’ion ICI4‘

€, | ol
| S

e -
hlil it
90°
[lectron-pair geometry, Molecular geometry,
octahedral square planar
— Le dioxyde de carbone
180°
R C=0
Lewis structure, Molecular structure, linear
electron-pair

geometry = linear



