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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 1% année SNV

I- Introduction
La chimie s’intéresse principalement a la structure de la matiere et aux transformations qu’elle

peut subir, que cette matiere constitue un systeme vivant ou non.

L’entité la plus importante pour un chimiste est la molécule : il s’agit d’un édifice constitue
d’atomes liés entre eux par des liaisons chimiques.

Le nombre d’atomes différents disponibles pour former des molécules est relativement limité,
environ une centaine, et ils sont ordonnés dans la classification périodique élaborée par
Mendeleiev. Malgré ce nombre limité d’atomes, on connait actuellement plusieurs centaines
de millions de molécules (naturelles ou synthétiques) constituées de deux a plusieurs centaines
de milliers d’atomes.

II- Definition

La liaison chimique est une interaction entre deux atomes. Elle permet la formation de
molécules. Cette liaison est généralement formée par la mise en commun de deux électrons,
situés sur la couche externe des atomes (couche de valence). Elle peut étre également due a
des interactions électrostatiques.

Les liaisons chimiques sont classees en plusieurs categories : les liaisons interatomiques fortes
(covalentes (polaires et apolaires), ioniques ou métallique) et les liaisons intermoléculaires

faibles (liaisons de Van Der Waals ou d’hydrogéne).

I1-1- Les liaisons intramoléculaire ou interatomiques (primaires)
Dans la nature, les atomes se retrouvent le plus souvent sous forme de compose (molécule), a

I'exception des gaz rares. Lorsqu'ils sont combinés, le niveau d'énergie des atomes est plus
faible que lorsqu'ils sont seuls. Les atomes prennent la méme configuration électronique que

le gaz rare le plus rapproche dans le tableau périodique.

Les trois types de liaison interatomique
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Liaison ionique liaison covalente liaison métallique

Figure 1 : Les liaisons intramoléculaires (interatomiques).
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 1% année SNV

I1-2- Liaisons intermoléculaires (secondaires)
Les forces intermoléculaires conduisent a I'assemblage des systémes microscopiques. Elles

sont responsables de la cohésion de la matiére dans la plupart des phases macroscopiques. Ce
sont des forces faibles en comparaison des forces de liaison interatomiques. Elles ne modifient
pas la nature des espéces moléculaires et n'influent que sur leur mode d'assemblage.

Les liaisons intermoléculaires les plus connues sont la liaison de Van der Waals et la liaison

hydrogéne.

Les interactions de
Van Der Waals
o O+ O~

I11- Types des liaisons intramoléculaire (interatomiques)

I11-1- La liaison covalente
La liaison covalente est une liaison chimique résulte de la mise en commun d’au moins deux

Figure 2 : Les liaisons intermoléculaires.

électrons fournis par les couches externes de deux atomes liés. Elle apparait entre des atomes
d’électronégativité proche ou identique. Dans cette liaison, les atomes ne cherchent pas a
gagner ou perdre des électrons mais plut6t a partager les électrons de leurs couches de valence.
Cette liaison implique donc le partage d’une paire d’¢lectrons entre deux atomes qui permet
de compléter leurs couches de valence, de les stabiliser, et induit une forte attraction entre eux.
La formation de cette liaison implique I’apparition d’un doublet liant délocalisé entre les deux

atomes.
Les liaisons covalentes se subdivisent en 2 catégories : covalente apolaire et covalente polaire.
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 1% année SNV
I11-1-1- La liaison covalente non-polaire (apolaire)

Est lorsque la différence d’électronégativité est nulle comme dans une liaison formée de deux

atomes d’un méme élément.

> Exemple : Cly, H..

W H—H

Figure 3 : La liaison covalente apolaire.

I11-1-2- La liaison covalente polaire
Est lorsque la différence d’¢lectronégativité n’est pas nulle entre deux atomes. Cela veut
dire que les electrons ne sont pas répartis également entre les deux atomes (I’atome le plus
électronégatif va attirer le doublet de liaison vers lui).
Dans la liaison covalente polaire, des charges partielles vont apparaitre (6%, 6°) et un moment
dipolaire (p) a été créé.

> Exemple : La molécule de HCI.

H—Cl

Figure 4 : La liaison covalente polaire.
I11-2- La liaison ionique
Elle se forment entre des atomes possédant une grande différence d'électronégativité. En outre,
plus celle-ci est grande (Ay), plus une liaison a de probabilité d'étre ionique.
> Exemple :
Le sel de table NaCl : la liaison ionique se forme entre 1’atome de sodium Na, un donneurs
d'un électron qui devient unionchargé positivement (cation avec une faible
électronégativite), et I’ atome de chlore, un accepteur d'un électron qui devient un ion

chargé négativement (anion avec une électronégativité élevée).
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Transfert d’un €lectron

Figure 5 : La liaison ionique (la molecule de NacCl).

_J

Pour déterminer la nature d’une liaison on peu utiliser la différence d’électronégativité Ay.

Si Ay < 0,5, la liaison est covalente.
Si0,5<Ay<1,7(1,67), la liaison est covalente polaire.

e — — —

Si 1,7(1,67) < Ay, la liaison est ionique.

I11-3- La liaison métallique

La liaison métallique est une liaison formée entre des métaux. Elle concerne un trés grand
nombre d’atomes mettent en commun un ou plusieurs électrons appelés électrons libres (ces
¢lectrons sont I’origine de la conductivité électrique des métaux).

En comparaison avec la liaison covalente, les électrons de la liaison métallique sont délocalisés

a toute la piece métallique et leurs charges négatives maintenant la cohésion des ions chargés

positivement.

[ X X

oooc
) © ©-© ©

N © L
Flgure 6 : La liaison métallique.
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 1% année SNV
V- Etude des liaisons

IVV-1- Modeéle de Lewis de la liaison covalente

Selon Lewis, on peut ignorer les électrons appartenant aux couches profondes de I’atome (les
électrons de cceur), seuls les électrons périphériques (les électrons de valence) d'un atome
peuvent étre impligués dans la formation des liaisons.

La représentation de Lewis est aussi appelée formule de Lewis ou structure de Lewis.

IV-1-1- Représentation d’un atome
La représentation de Lewis schématise la structure électronique externe, ou couche de valence.

On représente par :

¢ Un tiret — le couple d’électron (doublet libre).

% Un point < 1’électron célibataire.

¢+ Un rectangle CJ la case quantique vide.

, . . -
La valence : Le nombre d’électrons célibataires donne la valence de 1’atome et donc le

I nombre de liaison que peut former un atome. I
I La couche de valence : Est la couche externe d’un atome (la plus loin du noyau) qui porte I
| les électrons de valence. |

> Exemple : _
1H : 1s? H  L’hydrogéne posséde 1 électron célibataire : il est monovalent
80 : 15?2 2s? 2p*, 5O : [He]/2s? 2p* 3 2 L 2 I

fO} L’oxygéne possede 2 électrons célibataires : il est divalent.

7N ;182 282 2p3,  7N: 5[He]/2s? 2p° 3 2 O

| N - L’azote posséde 3 électrons célibataires : il est trivalent.
6C : 152 282 2p?,  6C: 5[He]/2s? 2p? ] 1L 11 ]
6C" : [He]/2s" [ o I . I

- C - Le carbone posséde 4 électrons célibataires : il est tétravalent
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 1% année SNV

IVV-1-2- Représentation des molécules.
Géneralement, Des atomes sont liés par des liaisons covalentes pour former des molécules.

Cette liaison consiste en un partage d’électrons entre deux atomes. Une liaison covalente
est représentée par un trait. On parle également de doublet liant.

IVV-1-2-a- Liaison covalente simple (liaison o)
La liaison covalente simple est une liaison dans laquelle deux électrons célibataires sont

partagés par deux atomes. Les électrons mis en commun appartiennent en méme temps aux

deux atomes ce qui correspond a un gain d’un ¢électron pour chaque atome

° @ - @ | — ® | & —> H—H
Représentation
un atome d’hydrogéne de Lewis
+ — une molécule ——> delamolécule
un atome d’hydrogéne de dihydrogene de dihydrogeéne

Figure 7 : La molécule de dihydrogéne Ho.

> Exemple d’une liaison covalente simple pour une molécule diatomique

La molécule de HCI est formée d’un atome de H et un atome de Cl, la liaison est de type o

H : 1st i___:______"
H-«- Cl| H—ci| |
17Cl = 10[Ne] / 352 3p° [ ] : — Doublet liant |
—  Doublet non liant I
- d
I Un doublet liant (DL) : Est le doublet d’une liaison entre deux atomes (les deux électrons-i
I célibataires partages par les deux atomes). |
Un doublet non liant (DNL) : Est le doublet d’un atome qui n’est pas engagé dans la liaison. |
a El | 1 doublet liant
| ___ b doublets non liants
Figure 8 : La molécule de Cl,
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 1% année SNV
» Exemples d’une liaison covalente simple pour une molécule polyatomique
La molécule de CHj est formée d’un atome de C et 4 atomes de H liés entre eux par des

liaisons simples de type ¢

o N i S T T o s e 1H :1s?

N,

C*:o[Hel/2s' 2p°F 1] 1T 1L 11

T

L__ 2L

HTH

H

Figure 9 : La molécule de NHa.

IVV-1-2-b- Liaison covalente multiple, double (o, n) et triple (o, 7, 7)
Les atomes peuvent former des liaisons doubles ou triples par le partage de deux ou trois
électrons celibataires de chaque atome.
La liaison double est représentée par deux traits et la liaison triple est représentée par trois
traits.

> Exemple d’une liaison double de type (o, ©)

La molecule de O; est formée par deux atomes d’oxygene liés entre eux par une liaison

double.
8O o[He]/25%2p* ] L £ 1 T 1 | |

1t VAt A /ArAN
I I |\O. ,O/%\O;O :

80 o[He] /28 2p* ] (RI T 11 |

> Exemple d’une liaison triple de type (6,mm,m)
La molécule de N, est formée par deux atomes d’azote lies entre eux par une liaison triple.

N o[He] /282 2p° 3] CE T IT ] T

N z2[He] / 252 2p° ) I ' N - N‘ — ‘ Nm— N ‘l

I X720 [ I O I
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 1% année SNV

[———————— — — — — — — — — — — — — — —

Si deux atomes partagent une seule liaison covalente, on parle de simple liaison.
Si deux atomes partagent deux liaisons covalentes, on parle de double liaison,
I S’ils partagent trois liaisons covalentes, on parle de triple liaison.

| Les liaisons triples sont plus stables et fortes que Les liaisons doubles et les liaisons simples.

IVV-1-2-c- Liaison de coordinance ou liaison covalente dative
Dans cette liaison, I’un des deux atomes (le donneur : A) fournit un doublet de sa couche

externe et I’autre (I’accepteur : B) recoit ce doublet dans sa case vide de sa couche externe.

I La liaison dative est identique a la liaison covalente, cependant, elle est représentée |

I par une fleche du donneur a ’accepteur. I
r —_—
I AN I
1A +IB —>A—B |
- ]

IV-1-3- Regle de ’octet et du duet

L’objectif des atomes est d’étre le plus stable possible de facon a avoir une structure
électronique externe le plus proche possible du gaz rare (ou gaz noble) le plus proche.

Ces gaz sont dans la derniere colonne du tableau périodique. C’est pourquoi ils respectent donc
la regle du duet ou celle de I’octet

IV-1-3-a- La régle du duet

D’apres la régle du duet un atome ou un ion est stable si sa couche externe K comporte deux
électrons. Le cas des atomes ayant moins de 4 électrons.

La regle du duet ne concerne que I’hydrogéne en vue d’avoir une configuration proche de celle
de I’hélium.

IV-1-3-b- La régle de ’octet

« A partir de la deuxieme période de la classification périodique, les atomes tendent a
s’entourer de quatre paires d’¢lectrons de fagon a acquérir la configuration électronique stable
en ns? np® du gaz rare le plus proche dans la classification périodique. » Richard Abegg 1869-
1910.
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 1% année SNV
> Exemples

1- L’atome de carbone C (Z= 6) possede 4 électrons périphériques donc pour respecter
la régle de I’octet il doit compléter sa couche L en gagnant 4 électrons. 1l peut également
établir 4 liaisons covalentes et ne possede pas de doublets non liants.

On dit que I’atome de carbone est tétravalent. L.’atome de carbone peut établir des
liaisons doubles et triples.

2- L'atome d'azote N (Z=7) possede 3 électrons célibataires et un doublet non liant. Pour
respecter la régle de I’octet il doit compléter sa couche L en gagnant 3 electrons. Il peut
établir 3 liaisons covalentes et possede un doublet non liant.

3- L'atome d'oxygene (Z=8) possede 2 électrons célibataires et deux doublets non liants.
Pour respecter la régle de ’octet ’atome d’oxygene doit compléter sa couche L en
gagnant 2 électrons. Il peut établir deux liaisons covalentes et possede deux doublets
non liants.

4- L'atome de chlore (Z=17) possede 1 électron célibataire et 3 doublets non liants. Pour
respecter la régle de 1’octet, I’atome de chlore doit compléter sa couche L en gagnant 1

électron. Il peut etablir une liaison covalente et posséde trois doublets non liants.

[ Il existe cependant des exceptions a la régle de I’octet : des atomes peuvent posséder I

plus ou moins de 8 électrons dans leur couche périphéerique. |

]

IVV-1-3-c- Les exceptions de la regle de I’octet
1- Certains eléments du groupe 13 de la classification périodique (B, Al, Ga) disposent de
trois électrons externes. Un réarrangement de (ns?np') permet d’obtenir (ns'np?) et la
formation de trois liaisons de covalence avec trois atomes monovalents.

> Exemple : ’hydrure de bore BHj et le chlorure d’aluminium AlCl3

I = — | _I
H—B—H la—A~—d]
e el
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 1% année SNV

2- Les éléments hypervalents : Dans le cas des éléments ayant le nombre quantique n>3,
les orbitales atomiques nd peuvent intervenir et permettre d’avoir plus de huit électrons
dans la couche de valence.

> Exemple : 10 électrons pour I’atome du phosphore dans la molécule PCls, 12 électrons
pour I’atome du soufre dans la molécule SFe.

Pour envisager une pentavalence (PCls) ou hexavalence (SFg), un réarrangement de

(P :3s23p? ; S :3523p*) permet d’obtenir (P :3s!3p33d! ; S :3s'3p33d?).

@ R R
BN N/
|  Sp—ci F—s—F
| |g/\ / \ |
o BR__

IVV-1-4- Méthode pour représenter une molécule avec la structure de Lewis

1- Ecrire la formule brute : ainsi on connait tous les atomes de la molécule.

2- Ecrire la structure électronique de chagque atome.

3- Trouver le nombre Ne d’électrons externes de chaque atome. (Electrons de valence).

4- Trouver le nombre N de liaisons covalentes que doit établir ’atome pour acquérir une
structure en octet Ni = (8 — Ne). (Exception pour H, N; =2-1).

5- Calculer le nombre Ny de doublets non liants de chaque atome :

Nni=(Ne—=Ni)/2

6- L’atome qui a le plus de liaisons covalentes (de doublets liants) est un atome central

7- Disposer les autres atomes autour de 1’atome central de fagon a respecter la formule de
la molécule et le nombre de liaisons covalentes de chaque atome.

8- Placer le(s) doublet(s) liant(s) entre les atomes de la molécule (liaisons covalentes).

9- Placer le(s) doublet(s) non liant(s) autour des atomes qui en possedent.

10- Vérifier que chacun des atomes de la molécule satisfait a la régle de 1’octet en étant
entoure de 4 doublets.

11- Attribuer a chaque atome sa charge formelle.
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 18 année SNV
IV-1-5- Les charges formelles

La charge formelle (Ct) indique le nombre d’électrons que 1’atome a gagnés ou perdus lors de
la formation des liaisons covalentes. Pour compléter un diagramme de Lewis, on calcule les
charges formelles (Cy) de chaque atome.

La somme des charges formelles de tous les atomes est égale a la charge totale Q de la

molécule. I Ci=Ne- N| - (2 X an) I

Ne : nombre d'électrons de la couche de valence de l'atome considéré dans son état
fondamental isolé.

Ni : nombre de liaisons formeées par I'atome considéré dans la molécule étudiée.

Nni : nombre de doublets libres (non liant) pour I'atome considéré dans la molécule étudiée.

I Dans le cas d’une molécule neutre, la somme des charges formelles doit étre zéro

I Dans le cas d’un ion, la somme des charges formelles doit étre égale a la charge de I’ion
I

IVV-2- le moment dipolaire de la liaison covalente polaire
Le moment dipolaire est I'existence de deux charges 6 et 6™ localisées en deux points distincts
de l'espace. C'est une grandeur vectorielle.
IVV-2-1- Moment dipolaire d'une molécule diatomique
Si 1 *électronégativité des deux atomes A et B est différente la liaison va étre polarisée et
I’atome le plus électronégatif va attirer le doublet de liaison vers lui.
[
| 0 . -0 +5 -0 :
|A—=%B A——8B |

p=gxd=0xexd

8" et 8 sont des charges partielles (& <eavec e=1,6x107"'° C, d est la distance entre les

deux atomes). | R
lul=qxd

—_
ul = 6% e|xd

q en Colomb et d en m
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 1% année SNV

[ En chimie, 8" ——5", I’unité est le Debye (D) 1D = 3,34 x 10° (C x m). I
| -

- Si 0 <6 <1, alors la liaison est dite covalente polaire.
- Si 8 =0, la liaison est purement covalente.

- Si 8= 1, la liaison est purement ionique. pionique= i = €x d = 1,6 x10*° (Colomb)x d (m)

Le pourcentage ionique est déterminé par le rapport du moment dipolaire mesuré (réel ou

experimental) sur le moment dipolaire ionique (i = e x d).

> Exemple

La distance entre les deux atomes de la molecule de HCI (gaz) d= 126 pm. Le moment
dipolaire expérimentale pee = 1,08 D. Calculer le pourcentage ionique %;.

S’agit-il d’une liaison covalente apolaire, covalente polaire ou ionique.

» Solution

La molécule est linéaire H - Cl avec une distance de 126 pm entre H et CI.

Le moment dipolaire ionique est obtenu par :pi = 4,8 X d4

126 pm= 1,26 A [ 1A= ﬁ)an _i

Donc pi =1,26x 4,8=6,05D

% = (paeat/ pi ) X 100 = (1,08 / 6,05) x 100 = 18 %.
%;=8x100=18%, 8="%;/100=18/100=0,18.0 <5 <1

La liaison entre les deux atomes est covalente polaire.
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 18 année SNV
IVV-2-2- Moment dipolaire d'une molécule polyatomique
Le moment dipolaire est calculé a partir de la somme vectorielle des moments dipolaires

associés aux liaisons (partiels). Il peut étre nul par compensation des moments dipolaires

partiels dans les molécules symétriques. Ti = >

> Exemple : Le moment dipolaire de la molécule d’eau
Le moment dipolaire d'une liaison OH vaut pon=1,51 D. L'angle de valence de la molécule

d'eau est de o = 104,5°. Calculer le moment dipolaire de la molécule.

Figure 10 : Le moment dipolaire de la molécule d’eau

Le vecteur du moment dipolaire totale est la somme des vecteurs des moments dipolaires
de deux liaisons. L'angle avec la verticale a /2 = 52,25°. Les composantes horizontales
s'annulent et la somme des moments de liaison est donc orientée sur I'axe vertical.

WH20 = 2 uHo X €os (o /2) = 2 x1,51 x cos (52,25 °) = 1,85 D.

| Le moment dipolaire d’une molécule polyatomique est calculé selon la formule : |
L KTotal = 2 piX cos (a /2). |

Pour trouver le moment dipolaire d’une molécule :
1- Représenter la molécule selon la structure de Lewis
2- Dessiner le moment dipolaire de chaque liaison de la molécule Sur un autre

schéma.

3- Déduire le moment dipolaire total de la molécule.
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 1% année SNV
V- Geométrie des molécules.
Les propriétés chimiques des molécules sont reliées a leurs structures. Une légere modification
sur la structure de la molécule modifie leurs propriétés chimiques et peut méme la rendre
totalement inutile pour une cellule biologique (le cas des molécules biologiques).
Les structures de Lewis rendent compte du nombre de liaisons dans la molécule, mais pas de la
géométrie, ni des angles de liaison.
En 1957, le chimiste canadien R.J. Gillespie a développé une théorie dite VSEPR : Valence
Shelle Electron Paire Repulsion. (Répartition des paires électroniques de valence autour de
I’atome central). Cette théorie permet de trouver la geométrie des molécules a partir du modele
de Lewis de la liaison covalente.
V-1- Principe de la Régle de Gillespie ou Théorie de VSEPR
Le principe est que les diverses paires €lectroniques de la couche de valence d’un atome central
A se repoussent entre elles, la géométrie de la molécule sera celle pour laquelle les répulsions

seront minimales, c'est-a-dire celle engendrant des distances maximales entre les doublets.

II existe deux types de doublets électroniques de la couche de valence : |
Les doublets liants, qui constituent des liaisons chimiques. |

|- Les doublets non liants, qui sont dans la couche externe mais qui ne constituent pas de
| liaisons chimiques.

V-2- La notation symbolique d’une molécule selon la théorie de VSEPR
AXnEm

A : Est ’atome central.

X : Est un atome connecté ou lié a A.

n : Le nombre des atome X lié & 1’atome central A.

E : Est un doublet libre, appelé aussi doublet non liant porté par A

m : Nombre des doublets non liants E.

Le tableau suivant présente les géométries de base selon la valeur de (n + m)
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 18 année SNV

Tableau 1 : Géométrie de base selon la valeur de n+ m.

n+m Géometrie
2 Linéaire 180°
3 Triangulaire

4 Tétraédre

5 Bi-pyramide a base
triangulaire

6 Octaédre
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie)

V-3- Géométrie des molécules selon la théorie de VSEPR

V-3-1- La géométrie pour n+ m =2 ( AX2)

Tableau 2 : Géométrie des molécules de type AXa.

1¢ année SNV

Linéaire
AX,
dBe-Cli=10.117 nm
Cl—Be—C
Be(l, 0=180°
d(C-0)= 0,116 nm
O=C=0
€0, o =180°
d(C-5)=0,155 am
S=(=%5
5, 0 =180°
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie)

V-3-2- La géométrie pour n + m = 3 (AXs et AX2E)

Tableau3 : Geométrie des molécules de type AXa.

1¢ année SNV

Triangulaire
AT,
E d(B-F)= 0,130 nm
F/]IEH‘F o= 120 °
BF;
c d(B-CI) =0_176 nm
é o= 120 *
o] it o]
BCl
o Waleurs suivantes en phase gazeuse :
1] A{S-0) = 0,143 nm
o= =g
o= 120 =
S03
o (C-Cl) = 0,174 om
(|?[ d(C-0) = 0,117 nm
Cl-7 T Tl .
COCl, o= 1132
(C-H)y=0,110 nm
H H S
Yo—c’ d(C-C) = 0,134 nm
- R
H H =118
o CaHy
C-H)y= 0,110 nm
F H S
- “o—gc’ 4(C-C) = 0,134 nm
o h
‘- F H d(C-F)=0.135 am
‘ CaHzF2
e (FCF) = 1093 =
d(C-0)=0.129 nm
i
0—c’ o=120°
Y
2 0
CO5
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie)

Tableau4 : Geometrie des molécules de type AXZE.

1¢ année SNV

AXLE
'|' d{Za- Cly=0.242 nm
a1 el wmH
SnCly
5 d[S-0) = 0,143 nm
P
O 0 o=1105°
SO,
o d{0-0)=0.128 nm
|::|+
L -
0% 0 a=1168"
o
. d(5-N)=10.145 nm
NEES—~F
d(S-F) = 0.164 nm
NSF

o=1165"
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie) 1% année SNV
V-3-3- La géométrie pour n + m =4 ( AXas, AX3E et AX2E?)

Tableau 5 : Géométrie des molécules de type AXa.

Tétraédrigue
AN,
. A(C-H) = 01094 nm
H ..CIL_HH o= 109,5 =
I..I
H
CH.,
E A(Si-F)= 0,154 nm
F "'xéi . o (FSiF) = 109,5 ©
':
SiF,
H A{IN-H) = 0.103 nnm
H 'PI'JLH o= 109,5 =
|‘
H
i) = P
d{S-0y = ¥ 150 mm
O (
Il - .
o -!S =0 = 109
SO
dS5-0) = 0,150 nm
O (
g A{S-5) = 0,201 nm
= ==
] o = 109 ° {(valeur estimée))
52037
d(P-Cl1) = 0,190 nm
o) (
||:! dA(P-0) = 0,145 nm
Sl g
c|/ <l o (CIPCI) = 103,5 =
POCI;
o A(P-F) = 0,154 nm
- II:! AP0 =0,145 nm
|:/ F o (FPEY = 102 °
POF;
AS-IN) = 3,14 nm
Ml A(S_F) = 0,16 om
Foo B
w(FSF) =98 °
NSF3
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie)

1¢ année SNV

Tableau 6 : Géométrie des molécules de type AXE.

AXLE
n dIN-H) = 0,102 am
b BT = 107.8°
H 4 B :
e o M
NH;
'l' d(P-H) = 0,144 nm
F+LFPH‘H =933 ®
PH;
| dfAsET) = 0,144 nm
LAS - -
He S =918
H H
AsH,
T d(F-I) = 0,243 nm
|---'|"',Pa| =102 °
PhL
T Waleurs suivantes avec contre-ion C17
H: L]'A'D“H d(0-H) = 0,096 nm
=117°
H3Cl+ o
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie)

Tableau 7 : Géométrie des molécules de type AXzEo.

1¢ année SNV

ANLE,
'|' d(O-H) = 0,098 nm
H-;ﬁox o= 104,57
H;0
'|' d(5-H)= 10,135 nm
H-#Sa 0 =93.3°
H:5
'|' d(N-H) = 0,103 nm
H---}M;h o=104°
H -
NH;
'|' d(O-Cl)=0,170 am
CI---"'D*E_ o=1108°
of
Cl;0
B d(0-F)=0,140 nm
F”JOH“‘F @=103"
OF;
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie)

1¢ année SNV

V-3-4- La géométrie pour n + m =5 (AXs, AXaE, AX3E2 et AX2E3)

Tableau 8 : Géométrie des molécules de type AXs

Pentagonale
AX
l d(P-Cl. )= 0.202 nm
GI—P|’ iG] d(P-Cl_)= 0,214 nm
|
I o CIPCI) = 90 © ; o (CIPCI) = 120 ©
PCls
F d[P—Cléq] =02 nm ; d(P-F)=0,15 nm
| Wl
— T y = & - o [ = 120°
2N oFPF) = 907 ; o (CIPCI) = 120
b (valeurs estimees)
PF;Cl,
F d(5-0) = 3,140 nm
O__éJmF d(S-F,) = 0,155 nm
I
F d(s-F_)=0,157 nm
SOFy e (FoqSF ) = 110 °
d{¥e-0) = 0,180 nm
F
O—leo d(Xe-F) = 0,200 am
10
F o (OXeO)=120°
XeOgFy (valeurs estimées)
0 d(I-0) = 0,180 nm
'Ou_,ﬂ”f;do o (0I0) =90 °
_O’-"' "‘\\O_
3. (valeurs approchées)
10;
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie)

1¢ année SNV

Tableau 9 : Géométrie des molécules de type AX4E.

AXLE
E d(S-F )= 0,154 nm
FSI . d(S-F_ ) =0.164 nm
F
F oF . SF,) = 101,6
SF4 o
o (F SF, ) =173.6°
di1-0 = 0,193 nm
F )
| WO d(I-F) = 0,200 nm
o=I
| ™
F
10:F;
d(Xe-0) = 0,180 nm
. | -0 d{Xe-F) = 0,200 nm
YT
ll_ o {valeurs estimees)
XeOqF,

Tableau 10 : Géométrie des molécules de type AXsE:.

AXGE,
- d(CLF,.) = 0,1596 am
v | 4(CL-F_ ) =0,1696 nm
o —F =) = 01656 e
|
F o (FCIF) = 87.5
CIF;

Tableau 11 : Géométrie des molécules de type AX;Es.

ANLE
1 Waleurs suivantes avec contre-ion
o I MNEty "
S
- A(I-T) = 0,294 nm
I
5 o = 1807
{des structures moins symetrigques sont
fréguentes)
d(3e-Fy = 0,200 nm
F
>J = 180"
o — o
Tl
F
HeFs
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie)
V-3-5- La géométrie pour n + m = 6 (AXs, AXsE et AX4E>)

Tableau 12 : Géométrie des molécules de type AXe.

1¢ année SNV

Octaedrique
AN,
= d(S-F)=10.1564 nm
F. ,._é__,.F o = O0°
P L
F
SFg
= d(3e-F) = 0,190 nm
F"-Xle--"": o= 90°
F
HeFg
O AI-0) = 3,19 nm (valeur estimée)
F.. |I| oF d(I-F) = 0,20 nm (valeur estimée)
Fo 1 ™F
F
IOFs

Tableau 13 : Géomeétrie des molécules de type AXsE.
AN-F
e d(Br-F_ ) = 0,160 nm
F;_,Ellr_‘lF d(Br-F_ ) =10.178 nm
F L F o (F g BrF 0 84,97
BrFz (phase gsareuse)
a d(Ze-F) = (.19 nm (valenr moyenne)
F. }(lzle F d(XHe-O) = 0,18 nm (valeuwr moyenne)
F~ | ~F
XBE)F4
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Chapitre 111 : Molécules (Liaisons chimiques et géométrie)

1¢ année SNV

Tableau 14: Géométrie des molécules de type AX4E>.

AN E-
F '|' F d(3e-F) = 0,195 nm (valeur moyenne)
Ff}{|e "«\F o = P07 (valeur moyenne)
HeFy
ol '|' cl d{I-C1) = 0,250 nm {valeur moyenne)
Cl';-.f:i: ‘\-..Cl o = 207 (valeur moyenne)
ICl,

Le tableau 15 représente les geométries des molecules selon la théorie de VSEPR.
Tableau 15 : Les géometries des molécules selon la théorie de VSEPR.
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Fig. Répulsion |[AX.E,, |n+m | n |Géométrie Exemples
== 180°
T e AX .
, 2 2 | Linéaire |BeCl;, CO.,
w = 150%
A AX 5 | Trigone | BF, AICL, NOy
plan CO,;*, COCI,
= o . coo
AX-E 4 2 en Vv S0O-, SnCl., NO-
= 1207
AX, 4 | Tétragdre | ©Ha. SICL, NH, |
PO >
, =
hﬁ AX:E, 3 | Pyramide |NH-, H.O", PCL
Y | A,
a= 109°28° = en vV H20, H;5, TeF;
AN 5 |Bipyramide PCI
% AXE, 4 |Bipyramide| TeCl,, SF,, TeF,
% AX.E. 3 enT ICL., CIF
w= 120 = 90° AXE- 2 | Linéaire XeF.
a AX, 6 | Octaédre | SF., SeF:, TeF,
w AX=-E, 5 | Pyramide BrFs. IFs
e AX4E2 4| carré XeF,, ICl,
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	C’est en fait la seule couche qui permet à un atome de se lier à d’autres atomes, par le biais des électrons de la couche externe. Cette couche est appelée « couche de valence

