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Introduction

Les Trois Types des Liaisons Chimiques

* COVALENTE: Les électrons sont partagés entre des atomes dans un composé.
 METALLIQUE: Les électrons sont délocalisés dans tout le cristal.

* IONIQUE: Attractions électrostatiques entre des ions.
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electron electron
transfer
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pooling
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Introduction

Les Trois Types des Liaisons

& Des tendances périodiques qui
seront discutés en détail dans les
chapitres suivants!
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Introduction

l’Electronégativité et la Liaison Chimique

* 'échelle de Pauling : Li=1.0etF=4.0

e
* Quand AEN ~ 0 -2 liaison ................. it |
. g | |
* Quand AEN ~ 3 - liaison ................. Linus Pauling
o (1901 — 1994)
* Quand -2 liaison
100 /
% ionique
EN, << ENg
EN, ~ ENg Uniguement
Mécanique / électrostatique
guantique 0 (physique
(ondes) Aélectronégativité classique)
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Modeles de Structure et de Liaison

Les modeles de liaison appartiennent a deux grandes catégories:

1. Modeles de liaisons localisés

* Les électrons d'une liaison sont considérés comme.................... entre les deux
atomes reliés par la liaison.
* Les électrons restent entre ces atomes; ils ne peuvent .......... changer

d'emplacement et ils ne se déplacent pas autour de la molécule.
* Théorie de Lewis, théorie de la liaison de valence

2. Modeles de liaisons délocalisés
* Les électrons d'une molécule ne sont plus considérés comme appartenant a

* |Is ne sont pas bloqués a un endroit donné.

* Au contraire, tous les électrons appartiennent a .....ccccccecevvereeennnenns dans son
ensemble et peuvent se déplacer dans la molécule.

* Théorie de la résonance, théorie orbitale moléculaire
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Modeles de Structure et de Liaison

Les Théories de la Liaison Covalente

Les structures de Lewis (révision) b

1. _ .
Répulsions des Paires
2. Le modele RPECV (réevision?) d’Electrons de la
3. U hybridation Couche de Valence
_ ’ , (RPECV).
4. Les orbitales moleculaires y
s atomec Les paires d'électrons Des combinaisons d'orbitales Orbitales

recherchent une
configuration de

atomiques fournissentdes  \1o1éculaires (OM)
liaisons de paires d'électrons.  Njivegux d'énergie
Les hybrides oriententles 4545 [es molécules

s'évitent les unes les
autres comme des
charges sur une

gaz inerte. . paires d'électrons (valence
sphere.
band theory.
H H ® —_—
H:C:H (I; e -
(N J H/ \"”"H
H H g +
RPECV I Hybridation I Théorie OM I
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Liaisons Localisées

Le modele de liaison d'électrons localisé comprend essentiellement trois
parties:

1. Description des arrangements d'électrons ....................... dans les modeles
utilisant le modele de points de Lewis.

2. Une prédictiondela ......cccecevnenen. de la molécule a lI'aide du modele de
points de Lewis et de la théorie de la Répulsion des Paires d’Electrons de
la Couche de Valence (RPECV).

3. A un niveau plus sophistiqué, les ..........ccc.cco....... utilisées pour contenir les
électrons sont incluses (c'est ici que |I'hybridation est introduite).

l, Le modeéle de points de Lewis a été introduit environ 10 ans avant que
la mécanique des ondes ne soit utilisée pour la liaison.
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La Représentation de Lewis W,,fw‘-

* Les electrons de valence sont représentés par des points:

C o o oo (I
o [ ) [ ) [ )
PY CI + . _— ou o CI TC:I °®

PP L) (I
7 e de 7 e de
valence valence paire d’e” partagée
PAIRS .....ccceuuunnlles
=PAIR...........
LE REGLE DE I’OCTET:

Les gaz rares possedent la configuration électronique la plus stable. IIs ont huit
électrons sur la couche de valence (a I'exception de I'atome d’hélium He: 2 électrons).
Alors, les liaisons formeront quand chaque atome a 8 électrons de valence, c.-a-d.
\qu’ils ont un « octet » d’électrons. Les liaisons sont représentées par des traits. y
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La Représentation de Lewis

* Liaison simple: 2 atomes partagent ........ paire d’électrons.
* Liaison double: 2 atomes partagent ......... paires d’électrons.
* Liaison triple: 2 atomes partagent .......... paires d’électrons.
LIAISON DOUBLE LIAISON TRIPLE
Se Se e 8e
ou ou
o0 o0 o . o
e C e N =N -
o0 o0
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La Représentation de Lewis

Les Liaisons Covalentes Multiples - Observations Expérimentales

* Longueur de la liaison: La distance entre les noyaux de deux atomes dans
une liaison covalente dans une molécule.

* Les liaisons multiples sont PLUS .................... que les liaisons simples.

* 'énergie de dissociation : L'énergie nécessaire pour rompre une liaison
covalente.

* Les liaisons multiples sont PLUS .................... que les liaisons simples.
C-N 143 C—C 347
C=N 138 C=C 620
C=N 116 C=C 812
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La Représentation de Lewis

Les Exceptions au Regle de I'Octet

* La regle de l'octet s’applique principalement au éléments de la
2¢ période.

<

\
* Trois catégories d’exceptions: s

1) Moins que 8 électrons de valence (octet incompléete)
2) Nombre impair d’électrons

3) Plus que 8 électrons de valence (octet augmenté)
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La Représentation de Lewis

Les Exceptions au Regle de I'Octet

* La regle de l'octet s’applique principalement au éléments de la
2¢ période.

<

\
* Trois catégories d’exceptions: s

1) Moins que 8 électrons de valence (octet incompléete)
2) Nombre impair d’électrons

3) Plus que 8 électrons de valence (octet augmenté)
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La Représentation de Lewis

Les Exceptions au Regle de I'Octet

1. Octet Incomplete

* Les éléments du Groupe 2 (2A) ont besoin de seulement 4
électrons de valence, par exemple béryllium:

H—Be —H

* Les éléments du Groupe 13 (3A) ont besoin de seulement 6

électrons de valence, par exemple bore et aluminium:

AN

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons -
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La Représentation de Lewis

Les Exceptions au Regle de I'Octet

2. Nombre Impair d’Electrons

* Quelgues molécules sont stables méme s’ils contiennent un
nombre impair d’électrons (et ainsi un octet incompléete).

o o0 o0 ® (Y )
N=0O =N-0.
o0 oo (Y o0

* Les atomes d’azote ont parfois un octet incomplete.
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La Représentation de Lewis

Les Exceptions au Regle de I'Octet

3. Octet Augmenté

* Pour les éléments ou n 2 3, les orbitales d peuvent étre utilisés

pour former des liaisons, qui permet un atome d’avoir un octet
augmenté (contient plus que 8 électrons).

S en SF, est entouré par 12 électrons

P en PCl; est entouré par 10 électrons

oCls
|
o0
Si—p cie
o0 o0
oCl
o0
oCle

CHM2711
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La Représentation de Lewis

Les Formules de Lewis des lons

* Ajoutez 1 électron pour chague charge négative.

* Soustrayez 1 électron pour chaque charge positive.

e (0 | Atome | Config. élec
C

@)
# é totale

N

H

# é totale

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons - 16




La Représentation de Lewis

Les Charges Formelles

* Charge formelle: mesure quantitative d’un surplus ou manque
d’électrons sur un atome

* Si la charge formelle pour un atome est zéro, on ne lui montre
pas. N'importe quelle charge formelle autre que zéro doit étre
indiquée:

()
H—|\|I+—||3'—H
H H

* Le structure le plus probable = charge formelles minimisées
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La Représentation de Lewis

Comment calculer la charge formelle

nombre d’é- nombre d’é-
de valence des paires
formelle I | de I'atome — libres sur
libre I'atome

charge

globale

I charges
I formelles
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La Représentation de Lewis ot
?cf

Comment Calculer la Charge Formelle

* La charge formelle est déterminée en comparant
au # des électrons liés a cet atome dans la molécule.

* Exemple: Quelle est la charge formelle sur I'atome d'oxygene dans
une molécule d'eau ?

( X J
H—O—H
(N
1. Un atome d'oxygene libre et neutre a combien d'électrons de

valence?

2. Dans une molécule d’eau, I'atome d’oxygene “possede” combien
d’électrons?

3. Est-ce que la charge de I'atome d'oxygene augmente ou diminue en
formant des liaisons a I'hydrogene?
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La Représentation de Lewis

Comment Calculer la Charge Formelle

1.

Un atome d'oxygene libre et neutre a combien d'électrons de
valence?

#e devalence =.uneneeeenn,s o e
S,
Un atome d’O libre a ......... électrons de valence.

Dans une molécule d’eau, I'atome d’oxygene “possede” combien

d’électrons? 2e-30
* Tous les paires non-liantes sur O sont le-3 0 1 1e°3 0
complétement “possédés” par O. (T
crement “poss NGRS
* La moitié des paires liantes appartiennent a H \f,"H
cle s . \ - @
O (I'autre moitié appartiennent a H). (oo}

\\\\\

* O en H,0 “possede” ... e de valence (encerclés) \
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La Représentation de Lewis

Comment Calculer la Charge Formelle

3. Est-ce que la charge de I'atome d'oxygene augmente ou diminue en formant
des liaisons a I'hydrogene?

Un atome d’O libre a 6 électrons de valence.

O en H,O “possede” 6 électrons de valence.

Atome d'O Atome d’O
libre en H,O

Puisque # les électrons reste les mémes, la charge sur O demeure la méme.

@ La charge formelle sur 'O en H,0 est ..............!
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La Représentation de Lewis

La Charge Moléculaire

La somme des charges formelles = Charge Moléculaire

* CO n'a aucune charge globale. Par conséquent, la somme des charges
formelles sur ses atomes constitutifs doit étre zéro.

1 +1
o0 o .
o0 0
Atome Charge Formelle
C -1
(@) +1

Charge Moléculaire Totale 0

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons -
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La Représentation de Lewis

Exercice (Echo)

* Quelle serait la charge formelle de 'atome de soufre?

A. +2
B. +1

C
D. -1
E

T
ITrT—O—I
0p)
TrT—O—I

CHM2711
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La Représentation de Lewis

La Prévision des Propriétés Chimiques des Molécules

* Lorsqu’on dessine la structure de Lewis d’'OH-, on remarque que
I'oxygene a une charge formelle de —1.

* Ceci veut dire qu’il y a une densite du charge négative sur
I'atome d’oxygene plus haute que I'atome neutre.

 Ainsi, nous pourrions prévoir que |'oxygene agira comme un
............ de Lewis (donneur d’une paire d'électrons). ¢

\-
g
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La Représentation de Lewis

La Prévision des Propriétés Chimiques des Molécules

* Les atomes qui contiennent des paires libres d’électrons
agiront comme des bases de Lewis (donneurs d’électrons), méme
si la charge formelle est zéro:

H
A |
m"‘w[ H—N : e O N
| H H
H
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La Représentation de Lewis

La Prévision des Propriétés Chimiques des Molécules

* En utilisant les structures Lewis nous pouvons prévoir que des
atomes qui manquent d’un octet rempli pourront agir comme

des acides de Lewis (accepteur d’une paire d’électrons). . o
: =
* Exemple : Al manque d'un plein octet 4
= || réagit expérimentalement comme un................ de Lewis.
& AICI; est géneralement utilisé comme catalyseur d'acide de
Lewis. KL oo
YN /9.I ’
Al

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons - 26




La Représentation de Lewis

Exercice (Echo)

* Pour le méthanol, CH;0H, quel propriété acido-basique
prévoiriez-vous?

. acide de Lewis
. base de Lewis

. les deux

o O W >r

. aucun des deux

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons -
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La Représentation de Lewis

La Prévision des Propriétés Chimiques des Molécules

La théorie de Lewis peut nous donner une bonne idée de la
réactivité chimique si nous |'associons a d'autres concepts:

* électronégativité et polarité
* géomeétrie moléculaire

* énergies de liaison et thermodynamique

iy

Ainsi, la théorie de Lewis seule est peu utile. Mais en conjonction
avec ces autres outils, c'est un concept tres utile.
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La Théorie de Résonance

* La structure de Lewis pour CO,* peut étre dessinée de plusieurs
facons:

"O- .O. .0.
C

» Selon la théorie simple de Lewis, CO,* existera dans n’importe
laguelle de ces 3 formes... C'EST ERRONE ! !
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La Théorie de Résonance

\O\ :0: 0:
— oo C oo o /C - e C\ .
07 o: ‘07" o: ‘07 o

* De ces structures, on prévoirait qu'une liaison (/a double liaison) devrait étre
plus courte que les deux autres liaisons.

* MAIS : L'évidence expérimentale prouve que toutes les liaisons C-O sont
égales.

* La structure actuelle est un hybride de chacune des trois structures. Chaque
structure qui contribue a I’hybride s’appelle une structure de résonance.

* La résonance est indiquée par 'utilisation d’une fleche double entre les
structures de résonance.
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La Théorie de Résonance

» AUCUNE DE CES STRUCTURES DE RESONANCE N'EXISTE !
La structure actuelle : DN

; O-
° Les électrons SONt ...ueeeeveeeeeecererneneennnes. O
* Les longueurs des liaisons C-O sont |

tous égales. o C.. S-

* Les atomes d’oxygene ont tous la 80/ \O
méme charge formelle (une charge
partielle). k )
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La Théorie de Résonance

* Si plusieurs structures possibles de réesonance pour une molécule
ont la méme énergie, elles sont equivalentes.

* Chaque structure contribue également a la molécule composée.

. 0.

Y L L O RN
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La Théorie de Résonance

Les Regles de Résonance

* Régle 1: | Aucun déplacement des noyaux! ]

(seulement les électrons)

* Tous les noyaux doivent étre dans le méme emplacement en chaque
structure.

* Les structures avec des noyaux dans différents emplacements sont les
substances chimiquement distinctes, PAS structures de résonance.

STR}JCTURES DE PAS DES'STRUCTURES DE
RESONANCE . RESONANCE
“0" ot 0°
S N :
_::O:/ \b::_ 04 \O_ O/ \9:_
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La Théorie de Résonance

Les Regles de Résonance

* Regle 2:

Les structures sont plus stables énergétiquement

guand on maximise le nombre de liaisons et quand

' |les atomes ont une octet complet.

H H H H
Ne o/ N S
C—c C=C

H H H H
STRUCTURE STRUCTURE

................ STABLE ceeeeeneeees STABLE

h

J

CHM2711
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La Théorie de Résonance

Les Regles de Résonance

* Regle 3:

Les structures sont plus stables énergétiquement
guand on minimise le nombre des charges formelles

et leur séparation.

J

H H H
AN .
C—C H /C_C\
7N H cC=C¢C
H C—C / —
N |
b H
STRUCTURE STRUCTURE
................ STABLE reevesennses STABLE

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons -
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La Théorie de Résonance

Les Regles de Résonance

* Regle 4:

Les structures sont plus stables énergétiquement
guand on met les charges formelles négatives sur les

\

atomes plus EN.

ﬁ?: 43:
H C e g
| H (|7
H
H
Contribue. ............ Contribue ............

Hybride

CHM2711
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La Théorie de Résonance

Exercice

* Pour chacun des ensembles suivants de structures de résonance, déterminez
si les structures sont équivalentes ou non équivalentes.

* Si elles sont non équivalentes, indiquez laguelle des structures de résonance
contribue le plus a I'hybride et expliquez pourquoi.

* Lequel des deux anions est |la base la plus forte?

H2C H2C
(1) CH, ——» >—CH2
H3C H3C
HQC HZC
' oo
(2) 0O - 02
Y3 o0
HsC HsC

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons - 37




Le Modele RPECV

* Répulsions des Paires d’Electrons de la Couche de
Valence (RPECV)

LA THEORIE VSEPR

(Valence Shell Electron Pair Repulsion)

* La prévision des géométries et les formes des
molécules

L@"De 2D 3 3D... ]

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons - 38




Le Modele RPECV

* Le modele RPECV ou modele de répulsion des paires d’électrons
de valence repose sur le fait que les doublets d’électrons de
valence d’un atome lié se repoussent mutuellement.

* Les doublets d’électrons sont aussi éloignés que possible les un
des autres pour obtenir la molécule avec le niveau d’énergie le

plus bas.

* Ce modele est basé sur le principe d’exclusion de Pauli.

= La structure d’'une molécule est déeterminée entierement par
son désir de minimiser la répulsion entre les paires d’électrons.
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Le Modele RPECV

* Les électrons s‘orientent de telle facon a étre aussi loin I'un de
I’autre que possible.

® 1095° 180°
R
"u—),. - —0—

’) 120° ./13.1 :

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons - 40




La Notation

* Les molécules sont donné une notation qui réfléchit le nombre
des paires d’électrons liantes et non-liantes autour I'atome

centrale:
| ABE, ]

A = |'atome centrale
B, = # paires d’électrons
E, = # paires d’électrons non-liantes

Exemple : *"’/H est AB,E

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons - 41




Le Modele RPECV

La Notation

e Molécules dont 'atome central n’a aucun doublet libre:

8, |

* On aura 5 géométries possible liees aux 5 formules suivantes :

| AB,, AB,, AB,, AB;, AB ]

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons -
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<

e RPECV o

Le Mode

Molécules AB, - Géomeétrie Linéaire

* Deux liaisons a I'atome central peuvent minimiser leurs répulsions
en se déplacant aux cotés d'opposés de I'atome central.

» Ceci a comme conséquence une géométrie LINEAIRE des
électrons.

 Angle de liaison B—A—B : 180 °

* Exemple : BeCl,

s udb

Paire d‘électrons Paire d‘électrons
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<

e RPECV o
g

Le Mode

Molecules AB; - Geométrie Planaire Trigonale

* Trois liaisons a I'atome central peuvent minimiser leurs répulsions
en se déplacant a aux 3 coins d'une triangle équilatérale ou
I'atome central est au centre de la triangle.

* Ceci a comme conséquence une geometrie PLANAIRE
TRIGONALE.

* Angle de liaison B—A—B : 120 °

Tous les atomes sont dans le méme plan.
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<

e RPECV o
g

Le Mode

Molécules AB,E - Géométrie Coudée

* Si 'atome central est entouré de 2 voisins et d’'un doublet libre,
ainsi, il a une gEOMALrie .......ceeeeeeeeeeeereeeneeneene. (géométrie globale)

* MAIS! Un groupe = paire e libre, donc la géométrie moléeculaire
est COUDEE.

* Angle de liaison B—A—B :~ 120 °

* Exemple : SO,

77\

O O

]

~120°

Tous les atomes sont dans le méme plan.
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<

e RPECV L

g

Le Mode

Molécules AB, - Géométrie Tétraedrique

* Quatre liaisons a I'atome central peuvent minimiser leurs
répulsions en se déplacant a aux 4 coins d'un tétraedre ou |'atome
central est au centre du tétraedre. Ceci a comme conséquence
une géométrie TETRAEDRIQUE.

 Angle de liaison B—A—B : 109.5°

* Exemple : CH,
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<

Le Modele RPECV o
i

Molécules ABLE - Geométrie Pyramide Triangulaire

* Si 'atome central est entouré de 3 voisins et d’'un doublet libre,
ainsi, il a une géoMALtrie .......eeeeeeeeereereereereeenene.

* MAIS! Un groupe = paire libre, donc la geéométrie moléculaire
est PYRAMIDE TRIANGULAIRE.

* Angle de liaison B—A—B : < 109.5°

* Exemple : NH,
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<

e RPECV o
g

Le Mode

Molécules AB,E, - Geométrie Coudée

* Si 'atome central est entouré de 2 voisins et de deux doublets
libres, ainsi, il a une géomeétrie ......cccceeeereereeennee.

* MAIS! Deux groupes = paires libres, donc la géomeétrie
moléculaire est COUDEE (semblable a AB,E!).

* Angle de liaison B—A—B : < 109.5°

* Exemple : H,0

® O J‘ J
[ ] [ \ )
/O\ o \/
@
H H @© o
~104.5°
® N attahada]
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Le Modele RPECV

Molécules AB. - Géométrie Bipyramidale Trigonale

* Cing liaisons a |I'atome central peuvent minimiser leurs répulsions
en formant une géométrie BIPYRAMIDALE TRIGONALE.

* Atomes situés au-dessus et en dessous de la
base trigonale sont en position axiale.

* Atomes situés dans le plan du triangle sont
en position équatorial.
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<

w"‘w[

Le Modele RPECV

Molécules AB. - Géométrie Bipyramidale Trigonale

* Cing liaisons a |I'atome central peuvent minimiser leurs répulsions
en formant une géométrie BIPYRAMIDALE TRIGONALE.

* Angle de liaison Axial

* 3 groupes equatoriaux a 120°
* 2 groupes axiaux a 90°

Equatorial

* Exemple : PCl¢
Cl

Equitorial

90°
Cl /- P_n\\\\\Cl
0]
\CI 120
Cl

Equitorial

Axial
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<

e RPECV L

g

Le Mode

Molecules AB,E - Géométrie Balangoire

* Si 'atome central est entouré de 4 voisins et d’'un doublet libre,
ainsi, il a une GEOMEALIIe ....cueeeeeeeeeeereereereereeeeeeeeeeeeeeeaee.

* MAIS! Une groupe = paire libre, donc la géométrie moléculaire
est BALANCOIRE.

* La paire non-liante occupe une position équatoriale parce que
cette position a peu de voisins les plus proches et est donc moins

répulsive qu'une position axiale.
F

* Exemple : SF,

-~

_.\\\\\\F

e

0p

J

F
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Le Mode

Molécules ABLE, - Géométrie en Forme T

* Si 'atome central est entouré de 3 voisins et de deux doublets
libres, ainsi, il 2 Une GEOMELIIE ....ccceereerreerreereeeneeceniennnn.

* MAIS! Deux groupes = paires libres, donc la géomeétrie
moléculaire est EN FORMET.

* Les deux paires non-liantes occupent des positions equatoriales

pour minimiser les répulsions. -

* Exemple : CIF,

o
. “\\\\\\ ®

N,

F—CI

F
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Le Mode

Molecules AB,E; - Géométrie Lineaire

* Si 'atome central est entouré de 2 voisins et de trois doublets
Iibres’ ainSi’ iI a une géométrie 000000000000 0C0O0COCOOOOOOOOOOOOOOOOOEOOOTOOORTOORONTDN.

* MAIS! Trois groupes = paires libres, donc la géométrie
moléculaire est LINEAIRE.

* Les trois paires non-liantes occupent des positions équatoriales
pour minimiser les répulsions.

* Exemple : |5 |

o
.. I\“\\\\\ i

N,

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons - 53




3
\
P"‘w

g

Molécules AB, - Géométrie Octaédrique

» Six liaisons a I'atome central peuvent minimiser leurs répulsions
en formant une géométrie OCTAEDRIQUE.

 Angles de liaison : 90 °

* Exemple : SF,

F
F///II, ‘ \\\\\ F

/‘\
\__F
90°

)90
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Le Mode

e RPECV

<

de*“

Moléecules AB.E - Géométrie Pyramide a Base Carré

* Si 'atome central est entouré de 5 voisins et d’'un doublet libre,

ainsi, il a une géométrie

* MAIS! Une groupe = paire libre, donc la géométrie moléculaire

est PYRAMIDE A BASE CARRE.

* Tous les coins sont équidistant. Alors, la paire non-liante peut

occuper n'importe quel position.

* Exemple : BrF.

F//III,'.

v

F
) ‘\\\\\ F

I’\F
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Le Modele RPECV ot

Molécules AB,E, - Géométrie Carre

* Si 'atome central est entouré de 4 voisins et de deux doublets
libres, ainsi, il a une géomeétrie .......cccceveerreereeerneenennnee.

* MAIS! Deux groupes = paires libres, donc la géomeétrie
moléculaire est CARRE.

* La 2¢ paire non-liante est placée a I'opposé de |la 1™ paire non-

liante pour minimiser la répulsion. oo
* Exemple : XeF, F//""-xe-“‘“\F
F |

o0
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e RPECV !

Résumeée Molécules AB,

# de liaisons:

Droite Triangle équilatéral Trétraédre Bipyramide trigonale Octaédre
o =180° a=120° o = 109°28' a=120° o =90°
p= 90°
Linéaire Planaire Trigonale  Tétraédrique Bipyramidale Trigonale Octaédrique

© 2011 Stéphane Barbati
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Le Modele RPECV

Comment Prévoir les Géomeétries Moléculaires?

1. Dessinez la structure de Lewis pour la molécule.

2.Comptez le nombre de groupes d'électrons pour déterminer la
geomeétrie globale.

3.Comptez le nombre de paires d'électrons non-liantes pour
déterminer la géométrie RPECV et la forme de la molécule
(géométrie moléculaire).
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Le Modele RPECV

Exercices (Echo)

* Quelle est la géométrie globale et |la géométrie moléculaire
de SiH;™?

A. tétraédrique, pyramide triangulaire
B. triangulaire, coudée

C. pyramide triangulaire, tétraédrique
D. tétraédrique, tétraédrique

E. tétraédrique, coudée
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Le Modele RPECV

Variations des angles de liaisons

Les variations des angles de liaison résultent de:

* Paires d’électrons libres (non-liantes)
* Liaisons multiples
* Taille / électronégativité de I'atome central

N\

4 )

* Taille / électronégativité des atomes terminaux)

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons -
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Le Modele RPECV
Variations des angles de liaisons

* Les paires d'électrons non-liantes sont plus répulsives que les électrons liantes.
* Cela entrainera des angles de liaison légerement modifiés.

5\ oN
\\'C \\\\ \ / \
HWY H\ /
109.5° 106.6° 104.5°
répulsion répulsion paire répulsion paire
paire liante / paire liante libre / paire liante libre / paire libre
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Le Modele RPECV

Variations des angles de liaisons — Liaisons multiples

Afin de prédire les formes et les géométries selon RPECV, les liaisons multiples sont
traitées comme s'il s'agissait d'une seule paire d’électron liante.
Cependant, les liaisons multiples influencent les angles de liaison.

Les liaisons multiples ont une densité électronique plus concentrée entre les atomes.
Ainsi, les liaisons multiples ont un effet plus répulsif que les liaisons simples.

1269 ﬁ 0° 1240(-ﬁ\124°
PN
Cl Cl

P
120° 112°
Structure trigonale planaire parfaite Angles de liaison en réalité

* Les effets répulsives sont de l'ordre:

L paire libre

liaison triple ... liaison double ... liaison simple]

CHM2711
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Le Modeéele RPECV

Taille / Electronégativité d’atome central

Pour une série de molécules similaires avec
* les mémes atomes terminaux
* mais un atome central différent
la variation de la taille / électronégativité de |'atome central provoque des variations des

angles de liaison.

JoN *S.’ : ‘Te Les angles de liaison

..Se.
H/ \H H/ \H H/ \H H/ H H-X-H sont différent.

» ......... de répulsion entre

atome central grand » longueur de liaison T R
les pairs liants

atome centrale moins densité d’électron veeeeean de répulsion
électronégatif » sur I'atome { » entre les pairs liants

= Si une molécule contient des paires d’électrons libres, les angles de liaison
diminuent lorsque la taille de I'atome central augmente et I'électronégativité de

I'atome central diminue.

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons - 63




Le Modele RPECV
Taille / Electronégativité d’atome central

La taille de 'atome central augmente.
L'électronégativité de I'atome central diminue.

e

Langle de liaison ..................

d O ¢ o S o .Se ° ° Te °
RN AN
H H " H W ¢ H

Lorsque I'EN de |I'atome central augmente, il attire plus fortement les
électrons dans les paires liantes vers lui-méme, augmentant la densité
électronique prées de I'atome central.

= Par conséguent, augmentation de l'angle de liaison.
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Le Modeéele RPECV

Taille / Electronégativité d’atome terminal

Les atomes terminaux plus grands se repoussent, ce qui augmente les angles de liaison.

Des atomes terminaux plus EN réduisent la densité électronique sur I'atome central

-

Langle de liaison ....................

93.8° 97.8° 100.3° 101.0°

Lorsque I'EN de 'atome terminal augmente, il exerce une attraction plus forte
sur la paire d'électrons qu'elle partage avec I'atome central, réduisant ainsi la
densité électronique pres de I'atome central, permettant ainsi a |la paire libre
de se propager et de réduire les angles de liaison.
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Le Modele RPECV

Remarque sur I'angle de liaison:

1) Les paires d’électrons libres des atomes terminaux ne sont pas
considérées comme ayant une influence sur les angles de liaison. Seules les
paires d’électrons libres sur I'atome central sont considérées.

2) Souvent, plusieurs effets (taille, paires libres, électronégativité, liaisons
multiples) doivent étre pris en compte pour une molécule donnée.

3) Le but n'est pas de prédire ou de mémoriser les angles de liaison exacts,
mais de prédire ou de rationaliser les tendances des angles de liaison.
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Le Modele RPECV

Support expérimental pour les formes moléculaires

1) Les prévisions d'un modele doivent étre cohérentes avec les résultats
expérimentaux. Sinon le modele n'est pas tres bon.

2) Les angles de liaison et les géométries moléculaires peuvent étre
déterminés expérimentalement par cristallographie aux rayons X.

3) Bien que la théorie RPECV ne nous indique pas les angles exacts des
liaisons, elle prédit des tendances qui montrent une cohérence raisonnable
avec les résultats expérimentaux.
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Le Mode

e RPECV

Un application du modele de RPECV:

@ La preéevision de la polarité des molécules

CHM2711

- Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons -
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Le Modele RPECV

Les Moments Dipolaires

* Les électrons dans une molécule s’approchent de I'atome le plus
électronégatif.

* Ceci donne une liaison polaire, ou un dipole.

* Larégion ........... en électrons aura une charge partielle positive
(0+).
* Larégion .......... en électrons aura une charge partielle négative
(0-).
(0+)  (8-)
o0 F est plus électronégatif que H
H—F$
)

I n
I >

Nous représentons les dipdles avec les fleches ci-dessus.
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Le Modele RPECV

Les Moments Dipolaires

Région Région
électropositive  électronégative
>
o+ O
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Le Modele RPECV

Les Polarités des Molécules Diatomiques

* Les molécules diatomiques homonucléaires sont NON-
POLAIRES (ils nont pas un moment dipolaire).

H-H O=0 N=N sonttouS ...cccecrvererrerense.

* Les molécules sont (ils ont un
moment dipolaire).

44—
H-Cl est

CHM2711 - Partie 2: Structure Moléculaire et Liaisons -
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Le Modele RPECV

Les Polarités des Molécules Diatomiques

Exercice :
* Parmi les liaisons suivantes, identifiez laquelle serait le plus et le
moins polaire, respectivement.

C-H

2. -0

3. CC A2l

4. CF 5. 2,3
c. 31
D. 4,3
E 4,1
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Le Modele RPECV o

Les Polarités des Molécules Polyatomiques

* Le moment dipolaire d’'un molécule polyatomique dépend de:
1.Les moments dipolaires des liaisons individuels
2.La géométrie de la molécule

r - /—
moment —
dipolaire p—
moléculaire
"

* Les paires libres ont des effets significatifs sur les moments
dipolaires.
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Le Modele RPECV

Les Polarités des Molécules Polyatomiques

unité: D = Debyes
* Exemple :

A Resultant dipole
moment=1.46 D

T Resultant dipole
moment=0.24 D
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Le Modele RPECV

Les Polarités des Molécules Polyatomiques

* Si les moments dipolaires individuels s’annulent, la molécule
sera non-polaire:

N TT Cl\\ //H

C—~C

0=C=0 AN VAN
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Le Modele RPECV

Les Polarités des Molécules Polyatomiques

* Les molécules polaires vs. non-polaires:

CI\\( /</H CI\\( //CI

C——_C C———C

V2RNY H/z \\H
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Le Modele RPECV

Les Limites du Modele RPECV

* Le modele RPECV, basé principalement sur les structures de
Lewis, a ses limites.

* Dans le modele RPECV les caractéristiques des liens entre 2

atomes sont les mémes quelque soit les atomes reliés. Or ce
n’est pas le cas.
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Le Modele RPECV

Les Limites du Modele RPECV

Les théories de Lewis et VSEPR sont précedent a la mécanique
guantique!

* Electrons non vus comme des vagues

* Pas de concept d'orbitales

* Aucune notion de niveaux d'énergie orbitale ou de formes
orbitales

* Aucun concept de Z

* Aucune compréhension de |a variation de taille, de |I'énergie

d'ionisation ou de l'affinité électronique des atomes
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Les Limites du Modele RPECV

Mettre les modeles a I'épreuve:

Un bon modele devrait expliquer et prédire avec précision les résultats

expérimentaux.

* Quelques propriétés importantes des molécules, déterminées
expérimentalement, comprennent:

1)
2)
3)
4)

Géométries moléculaires

Energies de liaison (énergie nécessaire pour rompre une liaison)
Longueur des liaisons (distance entre les noyaux liés)
Paramagnétisme ou Diamagnétisme

CHM2711
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Le Modele RPECV

Les Limites du Modele RPECV

* La chimie orbitélaire (mécanique quantique) donne une
meilleure compréhension de la liaison chimique et de la
géométrie moléculaire.

* Deux théories permettent de décrire la formation de liaisons
covalentes et la structure électronique des molécules :

1. La théorie de la liaison de valence (LV)
2. La théorie des orbitales moléculaires (OM)

* Ces 2 théories ont permis une meilleure compréhension du lien
chimique tout en ayant chacune leurs limites.
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Plus d’Information....
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Introduction

l’Electronégativité et la Liaison Chimique

 L'échelle de Pauling :

Caractére ionique plus marqué

Caractére covalent plus marqué

sl

0 0,5 1 1,5 2 25 3
Différence d’électronégativité (AEN)
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La Représentation de Lewis Ll
yiug

Comment Déterminer les Formules de Lewis

* Etape 1: Déterminez le nombre total des électrons de valence

* Etape 2: Déterminez 'atome central

- Etape 3: Montrez le placement des atomes (sans électrons!)

» Etape 4: Créez des liaisons a 'atome central (2 e~/liaison)

- Etape 5: Complétez I'octet autour des atomes périphériques

- Etape 6: Complétez I'octet autour de 'atome central
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La Représentation de Lewis

Comment Déterminer les Formules de Lewis

* Exemple: Déterminez le formule de Lewis de 'ammoniac, NH,.

- Etape 1:

# électrons de valence dansunatome = ns+np+nd+...
mm Config, élec.
1s? 25 2p3

H 1s? 1 3

# é totale 8
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La Représentation de Lewis

Comment Déterminer les Formules de Lewis

* Exemple: Déterminez le formule de Lewis de 'ammoniac, NH;.

* Etape 2: atome central

* L'atome central est normalement I'atome du plus bas
électronégativité. H et halogenes sont habituellement terminaux.

* Pour NH;, N sera I'atome central.

* Etape 3: Le placement des atomes

H

H N H
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La Représentation de Lewis

Comment Déterminer les Formules de Lewis

* Exemple: Déterminez le formule de Lewis de 'ammoniac, NH;.

- Etape 4: Les liaisons a I'atome centrale

ey (6 e utilisés, 2 e” qui restent)

» Etape 5: Complétez 'octet autour des ATOMES TERMINAUX
H

° o. H est I'atome terminal.
H :N e H H a besoin de deux électrons.

v
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La Représentation de Lewis

Comment Déterminer les Formules de Lewis

* Exemple: Déterminez le formule de Lewis de 'ammoniac, NH;.

» Etape 6: Complétez 'octet autour du

H

o0 (8 e utilisés, aucun qui reste)
H :": H

|
H— N—H

* Chaque atome devrait étre entouré par 8 électrons (avec
qguelques exceptions (H: 2 e)).
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La Représentation de Lewis

Comment Calculer la Charge Formelle

* Exemple: Calculez les charges formelles sur les atomes de carbone et
d’oxygeéne dans un molécule de CO.

Nos Questions:

1. Les atomes libres et neutres ont combien d'électrons de valence?
2. Dans une molécule de CO, chague atome “possede” combien d’électrons?

3. Est-ce que la charge de chaque atome augmente ou diminue en formant des
liaisons?
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La Représentation de Lewis

Comment Calculer la Charge Formelle

* Exemple: Calculez les charges formelles sur les atomes de carbone et
d’oxygeéne dans un molécule de CO.

Nos Questions:

1. Les atomes libres et neutres ont combien d'électrons de valence?

Carbone: 4 électrons de valence

Oxygene: 6 électrons de valence
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La Représentation de Lewis

Comment Calculer la Charge Formelle

* Exemple: Calculez les charges formelles sur les atomes de carbone et
d’oxygene dans un molécule de CO.

Nos Questions:

2. Dans une molécule de CO, chague atome “possede” combien d’électrons?

. C O- Chaque atome “possede”:
L N o .
e Tous ses e  non-liantes

e La moitié des e liantes

Dans CO:
Carbone possede 5 électrons (i.e. la charge associée avec 5 électrons réside

sur I'atome de carbone)
Oxygeéne posséde 5 électrons (i.e. la charge associée avec 5 électrons

réside sur I'atome d’oxygene)
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La Représentation de Lewis

Comment Calculer la Charge Formelle

Nos Questions:

3. Est-ce que la charge de chaque atome augmente ou diminue en formant des

liaisons? # électrons de valence
Atome Libre Atome Lié Difference
Carbone: 4 5 +1 electron
Oxygene: 6 5 -1 electron

* Le carbone a un plus d'électron dans CO qu'il a dans |'état libre.

* Ajouter 1 électron donnera au carbone dans CO une charge formelle
de '1. 1

Jet S e}
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La Représentation de Lewis

Comment Calculer la Charge Formelle

Nos Questions:

3. Est-ce que la charge de chaque atome augmente ou diminue en formant des

liaisons? # électrons de valence
Atome Libre Atome Lié Difference
Carbone: 4 5 +1 electron
Oxygene: 6 5 -1 electron
. a un moins d'électron dans CO gu'il a dans I'état libre.

Perdre 1 électron donnera a 'oxygene dans CO une charge formelle de
-1 - +

«Ces0: ou $Citi0:
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