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ATOMES

n Structure de 'atome

- Atome = plus petit constituant de la matiére ayant des propriétés chimiques. Il est constitué :
- d’un noyau composé de nucléons = Z protons (chargés positivement) + N neutrons (neutres)
- délectrons (chargés négativement) distribués autour du noyau

Atome (diameétre~ 10" m=1A)

A =nombre masse = nombre de nucléons :

A-Z neutronsn:m,=1,7.1027kg;q=0 A
--Noyau Zprotonsp:m,=1,7.10?"kg; q=+e Z

meétre= 107 m)

Z = numéro atomique = nombre de protons

zone de probabilité de présence des symbole
électronse :m,=9,1.103" kg ; q=-¢€ de l'atome

— sinombre d'électrons = nombre de protons : atome neutre
— sinombre d’électrons # nombre de protons: ion (perte de m e-: cation X™*; gain de n e-: anion X™)

. Classification nucléaire :

Elément = ensemble des atomes de méme Z

Nucléide = ensemble des atomes de méme Z et méme A
Isotopes = nucléides d'un méme élément (méme Z; A différents)

« Unité de masse atomique unifiée =1/12 de la masse d'un atome Z2C au repos a 'état fondamental
1u=1660539 068 92.10-7 kg
- dalton (Da): unité de masse des atomes en biochimie > Tu=1Da
- masse molaire (M) = masse d'une mole d’entités
— masse molaire d'un élément = moyenne pondérée des masses molaires des différents isotopes



D spectre d’émission de 'atome d’hydrogéne

« Relation de PLanck-EINSTEIN :

Eer AE = h-c Egl
absorbtion «» excitation - by émission <> désexcitation
hy v AE=EEF—EE|>O hy <] AE=EEF—EE|<0
(systéme gagne de I'énergie) AE= énerg|e échangée (J) (systéme perd de I'énergie)
= A = longueur d'onde du photon (m) Eer

« Spectre d’émission de 'atome d’hydrogene : spectre de raies <> niveaux d'énergie discrets

F-_Mmet 1 _ 136 = V) o
n 8~8[2J h? n2 n2 (n>®) 04— --------oeemooooeo e~ libre (infiniment loin du noyau)
En=4 = —0,8 -
(m<n;mneN? —
En=3 =-15— . ) Nge serie
1 . R 1_1 eiflf‘:s 1 | LYMAN (UV)
Aoy (N2 m2 2 | BALMER (vis)
E._,=-34— 3 PASCHEN (IR)
constante de RYpBerG : n=2 ’ 4 | BRACKETT (IR)
_ m,-et 5 PFUND (IR)
" 8el-hdc
En=q=-13,6 — «— état fondamental
T» Modeles de 'atome
Modele de THomson (1904) Modele de RuTHERFoORD (1911) Modele de Boxr (1913)

()

- Atome = e dispersés dans un nuage | « Modele planétaire de I'atome = vide avec | « e sur orbites de rayon fixe

chargé positivement (« plum pudding ») un noyau chargé positivement autour | « passage d’une orbite a une autre par
duquel tournent les e- absorbtion ou émission d’un photon
v présence d'e” v existence du noyau v énergie des e quantifiée

— Rayon de Boxr = distance moyenne e~ <> noyau dans I'état fondamental de I'atome d’hydrogene :

_ 47:’80 'h/z

P =529pm

o



Modéle de SCHRODINGER

« Postulat de pe BrocLIe - Dualité onde-particule :
Toute particule peut étre associée a une onde de longueur d'onde :

A =longueur d'onde (m)
h = constante de Pranck
p=m-V=quantité de mouvement (kg-m-s-)

A=

T | o

Fonction d’onde ¥(x,y,z,t) = fonction complexe contenant toute 'information sur la particule

- Densité de probabilité de présence : dP =¥ - ¥ dt = [¥|2dt

- Condition de normalisation : Hj |‘I’|2d1: = 1 (obligation de trouver la particule dans I'espace)
espace

Principe d’incertitude d’Heisensere : Impossibilité de connaitre simultanément position et quantité de mouvement d’'une
particule :

h
. >
or-dp 2 An

Approximations :
- Approximation de Born-OpPENHEIMER : m(noyau) >>m (e”) — Noyau quasi-statique
— calcul de la fonction d’onde électronique a noyau fixe (fonction d’'onde nucléaire rarement déterminée)
—iEt
- Régime stationnaire : W(x,yzt) = W(xyz)-e » — dP estindépendante du temps
- Interaction gravitationnelle négligeable devant interaction électrostatique
- Noyau supposé ponctuel et atome isolé

Equation de ScHroDINGER stationnaire pour 'atome :
Hy =E-¥

- H=opérateur Hamitonien, traduisant I'énergie de l'e- d'un atome, somme de ses énergies cinétique T et potentielle V :
O 2 2

f=Frg=_rn® & 1

2m, 4wy

— Fonction d'onde = fonction propre de I'opérateur Hamiltonien pour la valeur propre E
— Niveaux d'énergie quantifiés



ATOME MONOELECTRONIQUE

I orbitale Atomique

OA =fonction d'onde monoélectronique, solution de 'équation de Schrodinger
— La résolution de I'équation de Schradinger en coordonnées sphériques nécessite lintroduction de 3 nombres entiers
appelés nombres quantiques n,,m,
Yaim, (LO.0) =R (0-Y, (6,0)
- R, (n: partie radiale de I'OA, traduisant la distance e~-noyau la plus probable donc la taille de 'OA
= Yim, (0.0):partie angulaire de 'OA, traduisant les directions les plus probables donc la forme de 'OA

« Nombres quantiques :
- n=nombre quantique principal, défini parn € N*(1, 2, 3, 4,5, ...)
— n définit la couche :

nom | K L M N

— n quantifie I'énergie de 'OA:

_ mget 1 _ 136
o g Y

(pour 'atome monoélectronique, toutes les OA de méme n ont méme énergie — dites dégénérées)

- € =nombre quantique secondaire (ou azimutal), défini par 0 <€ <n-1(n valeurs)
— ¢ définit la sous-couche :

¢ o]l 1] 213

nom| s | p | d| f

— ¢ caractérise la forme et la symétrie de 'OA, en définissant la norme du moment cinétique de I'e~:
[LI=L=ee+N-n
- m,=nombre quantique magnétique, défini par-1<m,<+1(2[ + Tvaleurs)

— une valeur de m, définit une OA ou case quantique, représentée par []
— m, caractérise I'orientation de 'OA, en définissant la projection du moment cinétique sur I'axe z:

L=m,-h



I Représentation des OA

Les solutions de 'équation de Schrodinger v, , ., €tant dégenérées en énergie pour un méme (n.€), toute combinaison linéaire
des états de méme (n,€) (donc de différents m,) est encore une solution, et ce sont ces combinaisons réelles qui sont utilisées
car elles refletent mieux la symétrie spatiale des OA

n|¢ | OA partie radiale P artn? 0A partie radiale P artn?
angulaire angulaire
1 1 2 1
1101 ——e - 3 _ 18- 40l |- ——
° 303/2 e \/E S 81\/5803/2 (27 1830 + 2302 Je o \/E
02 ! 92— L g L 3 : X
s m —g e N Py sin@ coso (*)
/ 3 . 4 r r o
I —| 6 - — r/3a "
: 2p, n sind cosp 3py 81J§a03/2 o ( . Je 0 sind sing (+)
T 2p Lo 3 sinsin 3p cosf (*)
y 2\/6303/2 a In ¢ 2
2p, 1/icose 3d,, sin20 sin2¢ ()
4n
3d,, sin@ cos sing (*)
4 r
3d,, 81/30a 3/2[51 e~/% sin® cosO cose ()
0
3d, %(300329 -1
300 sin20 cos2¢ (+)

(*) formes angulaires uniquement, les parties angulaires réelles étant des combinaisons linéaires des harmoniques sphériques

— neceud (ou surface nodale) = surface ou la fonction d'onde est nulle (w = 0), séparant deux régions de 'espace ou elle

change de signe.

- PartieradialeR_ ,(r):

- Densité radiale de probabilité de présence : D,=R2(r) r?

10

— cas des OA de type s : Is est plus contractée; 2s est plus diffuse

D,

r

0,01

0,008

0,006

0,004

0,002

20 rla,



« Partie angulaire Y, (6,0):

Densité angulaire de probabilité de présence : D, =Y, ,(6,9)
— OAreprésentées par des surfaces d’ |sodenS|te
= volume ou se trouve I'e~ avec une probabilité donnée
— changement de phase = colorations blanc/gris
OA de type s: 10A s par sous-couche € =0

s=Yg
— symétrique sphérique = méme probabilité dans toutes les directions (OA isotrope)
OA de type p: 3 OA p par sous-couche € =1

1 1
Py “ﬁ g‘xﬁ(\{m + Y5, = Yag

— symétrie de révolution autour de leur axe de définition (OA anisotropes)
— un plan nodal passant par le centre de 'atome : représentation par deux lobes de signes opposés

(Y1,1 - YH) P

-0A de type d: 5 OA d par sous-couche € = 2

1 1 1
dxg “ﬁ(Yzz =Yy, dgz “ﬁ(yzn +Y,4); dy, xﬁ(YQj =Y
1
doy “ﬁwz,z Yy )5 d, e Yy

— 0 comme centre de symétrie
- 0Ad,, d, etd,,: forte densité le long des bissectrices principales des plans correspondants

— OAd,, : forte densité le long des axes Ox et Oy
— OAd,,: forte densité le long de 'axe Oz

z z z z

y
x ¥
Px
z z z z
y y y y
x ¥ X ¥ x ¥ x ¥
dx; dyz dx2-y2 dz

ST 1ons hydrogénoides

« lon hydrogénoide ;XZ-* = ion ne possédant qu'un seul e~ (,He*, ;Li*", ,Be3*, ..)

) 12
Energiedel'e-: E, = =13,6 - —(eV)
n

OA d'union hydrogénoide se déduisent de celles de H en remplagant a, par ay/Z:
e-d’un ion hydrogénoide plus fortement lié au noyau que celui d'un atome d’H
OA des ions hydrogénoides plus contractées

n



ATOME POLYELECTRONIQUE

n Spin de l'électron

« Spin S =moment angulaire intrinseque d'une particule
- nombre quantique de spin s : déterminé par la nature de la particule :
boson : s entier (ex : photon s =1)
fermion : s demi-entier (ex : électron, proton, neutron s =1/2)

— s caractérise lanorme du spin:||S|| = /s(s + 1) -}
- nombre quantique magnétique de spin m, défini par-s<m_ <+s
— m, caractérise la projection du spin sur un axe (généralement 0z): S, =m-

« Casdel'électron:s=1/2etm ,=+1/2 — 2 états de spin:
- gtat o.pour m, = +1/2, symbolisé par T
- état B pour m, =-1/2, symbolisé par |

m Configuration électronique

Dans le cas des atomes polyélectroniques, la résolution exacte de I'équation de Schradinger est impossible a cause des inter-
actionse <> e-

Approximation orbitalaire : Fonction d'onde globale approximée par une combinaison antisymétrisée des fonctions d'onde
monoélectroniques y, de chaque e: Y = W Wy Wes
— Les orbitales atomiques d’un atome polyélectronique ont les mémes symétries que celles d'un atome monoélectro-
nique, mais leurs énergies sont modifiées par I'écrantage et les interactions e~ <> e-

Configuration électronique = répartition des électrons dans les différentes OA
— état fondamental = état de plus basse énergie; tous les autres états sont dits excités
— configuration électronique a 'état fondamental définie par les regles suivantes:

Principe de 'Aufbau : Les électrons occupent en priorité les OA de plus basses énergies

Regle de KLechkowski : L'énergie des OA augmente avec n + | et, pour un mémen + 1, avec n
— Levée de dégénérescence : les sous-couches n'ont plus la méme énergie

1s<2s<2p<3s<3p<4s<3d<4p<b5s<4d<bp<bs<...

noté : 1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6d ...

12



« Principe d’exclusion de PauLi: 2 e~ ne peuvent pas avoir 4 nombres quantiques (n, |, m,, m.) identiques
— aumaximum 2 e- de spin opposes par OA

- Regle de Hunp : e~ dans un maximum de cases quantiques de méme énergie avant de les saturer
— sous-couches complétées avec e~ de spin paralléles avant de les apparier

46Pd : 152 252 2p6 3s2 3pb 4s2 3d1° 4pb 552 4d |1 IGH tl Ittt 1

— Anomalies de remplissage : liées a la stabilité apportée par une sous-couche pleine ou a moitié pleine
24Cr 1 152 252 2p8 3s2? 3p® 4s' 3d° (au lieu de 4s? 3d4)
29CU : 152 282 2p® 3s2 3p® 45" 3d'0 (au lieu de 4s? 3d°)

m Formulation de Lewis

- Electrons de de valence = e- de la couche externe (n le plus élevé) ou d'une sous-couche incompléte
— ils forment la couche la valence
— tous les autres sont dits e~ de cceur (en général, configuration électronique d'un gaz rare

+ Représentation d’un atome:

couche externe

JoFe : 152 252 2p6 352 3p6!§1_s§)3d6 = [Ar] 452 3d°

T
e de coeur

- noyau et e-de cceur = symbole de 'atome
- e-devalence: tiret - pour une case pleine; point « pour une case simplement remplie (e~ célibataire)

- case quantique de valence vide =[] (lacune électronique)

e~ de valence

¢C 1 152 252 2p2 . E@'

« Configuration électronique des ions :
- Anion M- ajout de n électrons sur la couche externe (n le plus grand).
- Cation M™*: retrait de m électrons sur la couche externe (n le plus grand).

nb e- max (nb = 2n?) nb e- max (nb = 2n?)
n ¢ m, n | ¢ m,
sous-couche | couche sous-couche | couche

1 0 0 1s2 2 0 0 432

0 0 252 1 -1,0,+1 4ps
2 8 4 32

1 -1,0,+1 2pb 2 -2,-1,0,+1,+2 4d10

0 0 3s? 3 | -3,-2,-1,0,+1,+2,+3 414
3|1 -1,0,+1 3p6 18

2 -2,-1,0,+1,+2 3d10

13



Méthode semi-empirique de Slater

- Effet d’écran: chaque e~ est soumis a I'attraction du noyau et a la répulsion des autre e-
- ©6=2,0,,;: constante d'écran des autres e~ sur l'e~i
- Z*=nombre de charge effectif ou, par abus, charge effective (du noyau)

lr=7-0

+ Regles de StaTer:

o constantes d’écran o;_; des autres e- des couches:
sous-couche de I'e- étudié

n-2,n-3,..| n-1 n(setp) n(d) n (f) n>n+1

setp 1,00 0,85 0,35(0,30sin=1) 0 0

d 1,00 1,00 1,00 0,35 0

f 1,00 1,00 1,00 1,00 0,25
- Energie orbitalaire :
n*=nombre quantique apparent:
7*2

€, = —13,6-nT2 (eV) n 1 2 3 4 5 6
n* 1 2 3 37 | 40 | 42

— |'énergie totale de 'atome est approximée par la somme des énergies orbitalaires des OA occupées

« Rayon de Slater:

n2

Pn) = f'ao

— Rayon d’'un atome =rayon de I'0A la plus externe

— r(cation) < r(atome neutre) < r(anion)

14




CLASSIFICATION PERIODIQUE
ET PROPRIETES DES ATOMES

I Cclassification périodique

— Les éléments sont classés par numéro atomique Z croissant
- les éléments d'une méme ligne (ou période) ont le méme n le plus grand
- les éléments d’une méme colonne (ou famille) ont la méme couche de valence

' ' ' ' '
H H H H i
i H H H |
i1 42 0 3 4+ 41 5 16
i ns' | ns2 i
i alcalin ialcalino i
| -terreux |

ns?(n-1)c

i i i i i i
fm——— [ [, [ [ SRR R [, dmmmm J JE P

12 { 13 i 14 { 15 | 16 | 17 | 18

i i i i
i ins?np'ins?np?ins2np?i ns2np? ns?np® i ns?np®

1 T . ] . T o 1
__________________________________________________________ i triel i tétrel i Egaznoble

7 lignes
méme ligne
© méme n
le + grand

18 colonnes
méme colonne
© méme couche
de valence

meétal de transition

métaux

métaux

lanthanide
ns?(n-2)fy

actinide

DT Propriétés des éléments

- Energie d'ionisation E, = énergie & fournir pour arracher 1e-  'état gazeux

M(g) > M*(g) + e

E, = E(M*) - EM)

- Théoreme de Koormans : E, = opposé de I'énergie de 'OA qu'occupait I'e- arraché
- ionisation d’autant plus difficile que E, est élevé
- paranalogie, énergie de n-ieme ionisation E,, pour M-1%(g) > Mn*(g) + e~

- Affinité électronique E,; = énergie libérée lors de I'ajout d'1 e- a I'état gazeux

M(g) +e-— M-(g)

Eye = E(M) - E(M)

- opposé de I'énergie d'attachement électronique E,,, ., = E(MM") - E(M) =-E,¢

15



- Electronégativité y =tendance que posséde un atome 2 attirer les e- de liaison
- x propriété (sans unité) de I'atome lié (alors que E, et E, relatifs a 'atome isolé)
- électropositivité =tendance que possede un atome a céder les e- de liaison (inverse de y)

— Echelle de PauLin (plus courante) : différence d'électronégativité entre 2 atomes liée aux énergies de liaison Dy (en eV),
en prenant I'hydrogéne comme référence (x = 2,20) :

|XA - XB‘ = \/DAB - DAAi;-DBB

ordre décroissant de x des principaux atomes : F O CIN BrI'S C H métaux
— Echelle de MutLien : électronégativité liée a E, et E,¢ (en eV)
= E, +Ep

Am dans I'échelle de PAULING : ¢ = 0,187(E, + E,¢) + 0,17

— Echelle d'ALLren-Rocrow : électronégativité liée au rayon de covalence (en pm)

Z*

2
Teov

x = 3590 + 0,744

- Caractere métallique - Régle de Sanperson : un atome est un métal si le nombre d’e- présents sur la couche de nombre quan-
tique principal n le plus élevé est inférieur ou égal an
- métal = matériau généralement solide, brillant, bon conducteur de I'électricité et la chaleur
- métalloide = non-métal possédant des propriétés intermédiaires entre les métaux et les non-métaux ; pas de classification

officielle mais en géneral B, Si, Ge, As, Sb, Te

« Périodicité des propriétés :

— En descendant dans une colonne, n 7 donc le nombre de couches d’e- 7
— En progressant dans une ligne, Z ~ donc I'attraction nucléaire 2

7 Z*, sn,b EI) EAErX
N Pn,l

N en,l! EI' EAEJX
7 Z*’ pn,l

« lonisation = perte ou gain d’e- de |a couche externe pour acquérir la configuration électronique d’'un gaz noble
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Colonne | Configuration Variation lon
1 ns' perte Te- X
2 ns2 perte 2 e- X2+
3312 ns2(n-1)dx perte 2 e~ s avantd X2
13 nsZnp’ perte 3 e- X3
14 ns2 np? - -
15 ns2 np? gain3e X3-
16 nsZnp* gain2 e X
17 nsZnp° gainle X
18 ns2 npé stable aucun




MOLECULES — STRUCTURE

Molécule = assemblage d’atomes liés par des liaisons chimiques
Composé = molécule composée d’au moins 2 éléments différents

n Liaison chimique

- Potentiel interatomique : modele d'interaction entre 2 atomes, résul-
tant de la superposition d’une force répulsive et d'une force attractive
— Une liaison chimique se forme si systeme plus stable
(énergie plus basse) que les 2 atomes séparés

« Liaison chimique = mise en commun des électrons de valence

énergie ‘
potentielle

/ répulsion

distance
d’équilibre
T

distance

\

attraction

interatomique

covalence (propre)

covalence de coordination (dative)

ionique

métallique

chaque atome

un atome donneur apporte 2 e-

transfert complet

tous les atomes

apporte Te et un atome accepteur une case vide de partagent des e
Ae+B—>A-B Al+ B — A-B Ae +B—> A"+ B-
Ay <17 Ay >17 Ay =0 (ety faible)

non-métal / non-métal

métal / non-métal

métal / métal

100-600 kJ/mol

500-1000 kJ/mol

100-1000 kJ/mol

DT Molécules a liaisons localisées

« Modele de Lewis = e~ de valence des atomes organisés en doublets - autour des noyaux:
- doublet liant = doublet d'électrons de liaison
- doublets libres ou non liants = doublets d’électrons non partagés
- e célibataire = e~ non apparié

- Etat de valence d’un atome=nombre de liaisons (= multiplicité) qu'il peut former.
- liaison (covalente) simple =1doublet liant (2 e-) entre 2 atomes
- liaison (covalente) double = 2 doublet liants (4 &) entre 2 atomes
- liaison (covalente) triple = 3 doublet liants (6 e-) entre 2 atomes
— gtats de valence des atomes des blocs setp:

1 2 13 14 15 16 17 18

.W.

He o« Mge eOo |G-

« Charge formelle (d’un atome) =
Q=Nb e-valence - Nb (doublets liants) - 2*Nb (doublets non liants).
— pour une molécule neutre, ¥Q =0; pour union de charge g, XQ=q

- Regle de I'octet : Les éléments du groupe principal (blocs s et p) des 2¢ et 3¢ lignes tendent a saturer leur couche externe de
fagon a acqueérir la configuration électronique du gaz noble le plus proche, soit & s'entourer de 8 électrons liants ou non
— octet strict pour les éléments de la 2¢ ligne (C, N, O, F)
— Regle du duet : Les éléments pour lesquels Z < 5 vont former une liaison pour s’entourer de 2 électrons et acquérir la
configuration de I'hélium (Z = 2)

7



— Exceptions a la regle de l'octet :

molécule lacunaire

molécule a e- célibataire

molécule hypervalente

moinsde 8 e-
défaut symbolisé par ]

nombre impair d’e-
électron célibataire noté »

plus de 4 liaisons
a partir de la 3¢ ligne

H

H

\ (m]
OB—H  Br—Mg-—Br
a

. .
Bre 0—0

o)
Il SV

P
C'/éI\C' o>l

« Représentation (ou formule ou schéma) de Lewis

1. Compter le nombre d’e- de valence de la molécule NEV,,, somme des nombres d’e- de valence des atomes NEV,, pondérée
par la charge q de la molécule :

NEVy, = > NEV, - g

- sipair, le nombre de doublets a répartir est NEV,, / 2

- siimpair, le nombre de doublets a répartir est (NEV,, - 1)/ 2 et il reste un e- célibataire
2. Disposer les symboles des atomes en plagant I'atome central en milieu (en général du plus gros) et former des liaisons

simples entre les éléments

&~ w

. Compléter l'octet pour les atomes externes, puis pour 'atome central
. S'ilmanque des électrons, envisager la formation de liaisons multiples
5. Attribuer les charges formelles

ITI® Molécules a liaisons délocalisées

« Délocalisation électronique =les e~ ne sont pas associés a une seule liaison ou a un seul atome, mais répartis sur plusieurs atomes
— cet effet stabilise la molécule, ce qui se traduit par une énergie de résonance positive :

E... = E(molécule a liaisons localisées) - E(molécule a liaisons délocalisées) > 0

« Mésomérie = mode de représentation de molécules a liaisons délocalisées par un hybride de résonance, résultant de plusieurs

formules de Lewis appelées formes mésomeres (ou limites), écrites entre 2 accolades et séparées par <>

— Regles de lamésomeérie :

1. Passage d’'une forme mésomere a une autre par déplacement de doublets d’électrons, sans briser de liaisons simples et

en respectant l'octet autant que possible
2. Lacharge globale est la méme pour toutes les formes mésomeres.

3. Les formes mésomeres les plus probables, dites de poids plus élevé, sont celles qui minimisent charges et attribuent les

charge - aux atomes les plus électronégatifs

- Conjugaison : organisation des liaisons permettant la délocalisation électronique
— Principaux systemes conjugués :

TIOTT

nov

(double-simple-double)

non liant-simple-lacune

mon Tiov
(double-simple-non liant) (double-simple-lacune)
/_% f_%
H H
H O H OB—H
N /
Cc=C C=C,
/ \ \
H H H H
H H\
H  o® 82
ol 7 \®
Ic—c oc—c
| \ / \
HoH H H

N O/
|
&

NP
|
[e]]

— Délocalisation électronique = phénomene représenté par mésomeérie, rendu possible par conjugaison
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MOLECULES — GEOMETRIE ET PROPRIETES

I Modele de GiLLespie — Théorie VSEPR
Le modele de Lewis ne permet pas de prédire la structure spatiale d’une molécule.

- Modele de GiLLespie : répulsion mutuelle des doublets électroniques (liants et non liants) autour d'un atome central
— les doublets se répartissent dans I'espace de fagon a minimiser ces répulsions
- intensité des répulsions : non liant/non liant > non liant/liant > liant/liant
— un électron célibataire est moins répulsif qu'un doublet
— une liaison multiple est plus répulsive qu’une liaison simple

« Formulation VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion)
L'axe d'une liaison étant indépendant de sa multiplicité, la géométrie d'une molécule dépend du nombre m d’atomes liés a un
atome central A et du nombre n de doublets libres :

AX,.E,
— m +n=nombre de domaines électroniques, définissant la figure de répulsion de la molécule
m+n figure de répulsion AX,E, géométrie représentation
AX, Eg lingaire _1*’,?&
2 linéaire
AX,E, - lA—
120°
AX, E, trigonal plan o
/
3 triangulaire
AX, E, coudée \AI
/
| 0
AX, E, tétraédrique ‘\‘IAY 095
4 tétraédrique AX,E, pyramidale ““IK\
AX, E, coudée o
bipyramidale a )] .
_ o AsEo base triangle /T
bipyramidale a
5 .
base triangle |
L. ‘1, | S
AXs Eg octaédrique AN
6 bipyramidale a |
base carrée
AX,E, plan carré ;E\\
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