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de la théorie de répulsion des paires électroniques
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Comparaison avec la théorie de I'hybridation
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L'objectif de cet article est d'expliqguer comment les
régles de la théorie « Valence shell electron pair
repulsion » (V.S.E.P.R.) peuvent étre utilisées pour
prédire la géométrie moléculaire. Les régles de cette théorie
permettent de prévoir les différents arrangements
possibles que prendront un nombre donné de liaisons autour
d'un atome central. Ainsi on sait par exemple qu'il v a
trois liaisons fluor-bore dans BF; et que la molécule est
inscrite dans un triangle équilatéral plan (fig. 1). Les
trois liaisons B — F dans le méme plan forment entre elles
des angles de 120°. On sait, par ailleurs, que la
molécule NF; a une forme pyramidale avec 'azote au
sommet de la pyramide et des angles de liaison FNF de
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Figure 1.

Les formes de quelques molécules simples.
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102° seulement. Nous voyons également dans la

figure 1 que CF, est une molécule tétraédrique alors que
XeF, est une molécule plane inscrite dans un carré;

de méme nous voyons que IF; est une molécule
pyramidale & base carrée et que PF; par contre, a la
forme d’'une bipyramide trigonale.

Nous voudrions étre capable de comprendre pourquoi
ces paires de molécules apparemment similaires ont des
formes différentes et pouvoir prédire la forme de
n'importe laquelle de type AX,. A I'heure actuelle la
grande majorité des chimistes discute de la géométrie
des molécules au moyen de la théorie d’hybridation et
nombre d’entre eux croit détenir ainsi I'explication

de cette géométrie. En fait, il faut dire clairement que la
théorie de I'hybridation n’est gu’une description et pas
du tout une explication de la géométrie des molécules.
Nous donnerons plus loin quelgues limitations de cette
théorie et la comparerons a celle de la V.S.E.P.R.

Compter les paires d’électrons

Dans la vaste majorité des molécules stables, il v a un
nombre pair délectrons et I'cn peut considérer que ces
électrons sont associés en paires. C'est en fait une
conséquence du principe d'exclusion de Pauli, qui
permet a deux électrons et pas a plus de deux de se
trouver dans une méme région d'espace pourvu qu’ils
aient des spins opposés. On peut appeler la région de
'espace ol se trouve une paire d'électrons une orbitale,
bien que cela ne soit pas la définition exacte d’une
orbitale.

D'aprés la théorie V.S.E.P.R. la géométrie des molécules
c'est-a-dire l'arrangement des liaisons autour d'un atome
central dépend directement de l'arrangement des
paires d'électrons, dans la couche externe, ou couche de
valence. Cet arrangement dépend a son tour du
nombre total de telles paires d'électrons, dans la
couche de valence. Par conséquent, pour comprendre et
pour prédire la géométrie des molécules AX,, il faut tout
d'abord compter le nombre de paires d'électrons dans la
couche de valence de I'atome central A.

Pour notre discussion initiale, nous nous limiterons aux
éléments de la seconde et de la troisiéme rangée de la
table périodique. Les configurations électroniques de la
couche de valence la plus externe de ces éléments
sont illustrées dans la figure 2. Dans ces
représentations appelées diagrammes de Lewis, on ne fait
figurer que les électrons des couches esxternes. Le noyau
et les couches internes complétes, sont appelés le coeur
de l'atome. Nous avons indigué également dans la
figure 2, les hydrures et les fluorures de chaque
¢lément. Etant donné que la faible taille de la couche
électronique limite & un maximum de 4, le nombre de
paires électroniques qu’elle peut contenir, les éléments
du Li au Ne ont de une a quatre paires d'électrons dans
la couche de valence de leurs composés stables. On
constate que dans CH, et CF,, il v a quatre paires
électroniques liantes dans la couche de valence de 'atome
de carbone, que dans NHy et NF; il y a trois paires
électroniques liantes, et une paire électronique libre (non
liante) dans la couche de valence de l|'azote tandis que
dans la couche de valence de l'oxygéne dans H,O il v a
deux paires électroniques liantes, et deux paires libres.
La couche M est plus grande que la couche L, et peut
contenir jusqu’'a six paires électroniques. Ainsi, le
phosphore forme les fluorures PFy et PF;, donc la paire
d'électron non liante de PF; est utilisée pour former
deux liaisons additionnelles.

Le soufre, en principe pourrait former trois fluorures SF,,
SF, et SF;. Seuls les deux derniers sont des composés
stables. Le chlore par contre, forme les trois

fluorures CIF, CIF;, CIF;. Nous constatons ainsi que dans
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Figure 2. Configurations électroniques de la couche de valence

pour quelques éléments.

K H- He

L Li Be B &l L o] Fe MNe
. .

M No Mg . Al . Si P 5 cl Ar

Diagrammes électroniques pour quelques fluorures et hydrures.
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A I'exception de BF; les molécules déficientes en électrons des
groupes | & Ill existent essentiellement sous la forme de diméres
ou de hauts polymeres dans leur état stable plutét que comme les
monomeres montrés ici. Lorsqu'il y a une trés grande différence
d'électronégativité, entre I'atome central et le ligande ces polyméres
sont essentiellement décrits comme des cristaux ioniques par
exemple (LiF), ou (LitF7),.

* SF, n’est pas une molécule stable.

les couches de valence de ces éléments et pour leurs
composés stables, il peut y avoir jusgu'a six paires
électroniques parmi lesquelles, il y a un nombre
variable de paires liantes et non liantes. Afin d'étre
capable de prédire la géométrie des composés des
éléments des deux premieres rangées de la table
périodique, nous devons tout d'abord connaftre les
arrangements qui sont adoptés par un nombre de paires
électroniques allant de deux a six paires dans une

couche de valence.

Arrangement des paires électroniques dans une couche
de valence

L'arrangement le plus probable d'un nombre donné de
paires électroniques est celui qui porte au maximum la
distance entre eux; en d'autres termes les paires
d'électrons dans la couche de valence, se comportent
comme si elles se repoussaient mutuellement jusqu’a ce
que leur distance soit maximum entre elles. Ceci est en
fait la conséquence physique du principe de Pauli.

En faisant la supposition simplificatrice, qui pourra étre
modifié plus tard si cela est nécessaire, que toutes les
paires d'électrons dans une couche de valence sont a la
méme distance moyenne du noyau, Nous pouvons
utiliser comme modele pour décrire I'arrangement des
paires d'électrons une sphére avec un nombre de points
donnés sur sa surface. Chacun de ces points peut se
déplacer a la surface de la sphére jusqu'a ce que les
distances entre chaque paire de points soient maximums.
Chacun de ces points représente une paire d'électrons.
Les arrangements ainsi obtenus pour deux & six points
sur la sphére sont donnés sur la figure 3.

Certains de ceux-ci tels que l'arrangement trigonal plan



Nombre de paires

d'électrons Arrangements

2 Linéaire

3 Triangle équilatéral

4 Tétraédre

b Bipyramide trigonale

6 Octaédre

Figure 3.

Arrangements, maximisant la distance de points & la surface d'une
sphere :

a) 2 points - linéaire; b) 3 points - triangle équilatéral :

c) 4 points - tétraédre; d) 6 points - bipyramide trigonale;
e) 6 points - octaedre.

de trois paires d'électrons et méme probablement
tétraédrique, concernant quatre paires d'électrons sont
peut-&tre évidents. Le fait qu'ils conduisent a des
distances maximums entre les points peut étre aisément
démontré par la géométrie élémentaire. Nous voyons que
les deux paires d’électrons ont un arrangement

linéaire, trois paires un arrangement trigonal plan, quatre
paires un arrangement tétraédrique, cing paires
I'arrangement d'une bipyramide trigonale, six paires un
arrangement octaédrique.

Ces arrangements des paires d'électrons peuvent étre aussi
illustrés trés simplement par un autre modele, ainsi que
cela est donné dans la figure 4.
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Figure 4.

Construction des modéles pour illustrer 'arrangement des paires
d'électron selon le modéle de la sphére rigide et représentation selon
ce modele des arrangements tétraédrique, bipyramide trigonale et
octaédrique.

Dans ce modele, chaque paire d'électron est
représentée par une sphére légére et rigide, en
polystyréne expansé; il est appelé le modele de la sphére
rigide. Ces sphéres sont jointes ensemble par deux ou
trois au moyen d'une bande élastique maintenue en place
par une fixation rigide (voir figure 4). La bande
élastique représente l'attraction du coeur central de
I'atome pour la paire d'électrons. On imagine que le
cceur central est situé exactement au milieu de la bande
élastique.

On peut joindre deux paires de sphéres rigides en
tortitlant les bandes élastiques et démontrer rapidement
que les quatre paires, c'est-a-dire les quatre paires
d'électrons adoptent un arrangement tétraédrique. Les
systémes & deux et a trois sphéres rigides peuvent étre
combinés ensemble pour représenter une couche de
valence a cing paires d’électrons et I'on voit alors que ce
systéme adopte un arrangement en forme de
bipyramide trigonale. Deux systémes a trois paires peuvent
&tre joints pour représenter une couche de valence a six
électrons. Ce systéme adopte un arrangement
octaédrique. A nouveau, si I'ensemble de cing ou six
sphéres rigides est forcé en un autre arrangement, on peut
montrer que cet arrangement est instable en agitant
{égérement le modele qui reprend en effet une forme stable
bipyramide trigonale ou octaédrique. Ceci est le cas par
exemple, avec l'arrangement en forme de pyramide & base
carrée du systéme a cing paires d'électrons, qui est
souvent considérée comme une forme possible pour les
molécules pentacoordonnées. En fait, ce modéle des
sphéres rigides montre qu'il est moins stable que la
bipyramide trigonale. Nous pouvons maintenant utiliser
les arrangements des paires d'électrons, pour prédire la
forme des molécules des éléments de la seconde et
troisiéme rangée de la table périodique.

Prédiction des formes moléculaires
a) Molécules avec des liaisons simples

Toutes les formes moléculaires possibles qui peuvent
provenir d'une couche de valence, contenant jusqu’a

6 paires d'électrons, sont résumées dans la figure 5. Les
différents types de molécules que nous voulons discuter
peuvent &tre convenablement décrites en utilisant la
nomenclature suivante. L'atome central est désigné par A,
le coordinat par X, et la paire d'électrons libre par E.
Ainsi, deux paires d’'électrons dans une couche de valence
ont un arrangement colinéaire, une molécule AX,, par
exemple, BeCl, est prévue linéaire. Pour une couche de
valence a trois paires d'électrons qui a un arrangement
triangulaire équilatéral plan, nous devons avoir une
molécule triangulaire plane AX; telle que BF; ou une
molécule angulaire AX,E telle que SnCl, dans laquelle
il v a deux paires liantes d'électrons formant un angle de
120°, ce qui conduit a une molécule angulaire, avec une
troisiéme paire non liante occupant le troisieme angle du
triangle équilatéral.

Pour quatre paires délectrons qui ont un arrangement
tétraédrique nous devons avoir une molécule
tétraédrique AX, telle que CF, ou CH, ou bien une
molécule pyramide trigonale AXGE telle que NH; ou NF;
ou bien une molécule angulaire AX,E, telle que H,O.
Cing paires d'électrons ont ['arrangement d'une
bipyramide trigonale et nous noterons immédiatement
que les cing sommets de la bipyramide trigonale ne sont
pas équivalents (fig. 6). Deux sont en effet axiaux, et
trois équatoriaux, de telle sorte que différentes formes
moléculaires peuvent étre ainsi obtenues suivant que les
paires libres occupent des positions axiales ou
équatoriales. En fait les structures correctes peuvent
&tre prédites en utilisant la régle selon laquelle les paires
d'électrons libres occupent toujours les positions
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AXgE
Nombre
de paires|Arrange- (I;lombre Tvpl*clz de Formes Exem-
d'élec- |ments |.e paIres|mole- o molécules ples
ibres cules
trons
2 Linéaire 0 AX, Linéaire BeCl,
3 Triangle 0 AXgy Triangle équilatéral|BF,
équilatéral
1 AX,E Forme V SNCl,
4 Tétraedre 0 AX, Tétraedre CEly
1 AXLE Pyramide trigonale [NFy
2 AXyEy  |Forme V H,O
3] Bipyramide |0 AX, Bipyramide PCly
trigonale trigonale
1 AXE Forme SF, S
(symétrie C,,)
2 AXyE, [Forme T CIF;
3 AX,E;  |Linéaire XeF,
6 Octaedre 0 AX Octaédre Sk
1 AXsE Pyramide & base |IF;
carrée
2 AX4Ey  [Carré XeF,
Figure 5.

Prédiction de la forme de toutes les molécules contenant
jusqu’'a 6 paires d'électrons dans leur courbe de valence et ayant
cette couche de valence sphérique.

équatoriales de la bipyramide trigonale. La justification de
cette regle sera présentée plus tard.

Sur cette base, nous voyons qu'une molécule AXs a une
forme bipyramide trigonale, une molécule AX4E a une
forme de symétrie plus faible (C,,) qui n'a pas de nom
familier mais peut étre appelée disphénoide ou tout
simplement forme SF,. Une molécule AX;E, telle que CIF,
a également une forme non symétrique, qui est
quelquefois décrite comme une forme en T. A la limite
de cette série. une molécule AXE, telle que XeF, est
lingaire avec trois paires non liantes. occupant les
positions équatoriales de la bipyramide trigonale

(fig. 6).

L'arrangement octaédrique des paires d'électrons peut
conduire a une molécule octaédrique AX, telle que SF,

30

a une molécule pyramidale & base carrée AX,FE telle que IF
et & une molécule plan carré AX,E, telle que XeF4 En
principe, dans une molécule AX,E,, les deux paires libres
peuvent étre soit en position ¢is, soit en position trans,
et nous devons introduire ici une nouvelle régle :
quand les paires d’électrons libres peuvent occuper,
dans l'octaédre par exemple, les positions différentes
mais géométriquement équivalentes, elles se placent
toujours aussi loin que possible I'une de l'autre. Ainsi,
dans la molécule AX,E, on trouve toujours les paires libres
dans la position trans (fig. 6).
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Figure 6.

a) Positions axiales «a» et équatoriales «e» d'une bipyramide
trigonale; b) et ¢) sont les formes possibles d'une molécule

de type AX,E.

La conformation préférentielle étant ¢).

D;. Dy Dy sont respectivement les conformations des molécules
de type AX,E, AXzE, et AX,E,.

E est une molécule octaédrique par exemple SFg.

F est une molécule pyramidale & base carrée AX,E, par exemple BrF;.
G est une molécule plane carrée de type AX,E, par exemple XeF,.

b) lons

Nous avons jusqu'ici limité notre discussion aux
molécules neutres, mais les structures des ions suivent
exactement les mémes lois et quelques exemples sont
donnés sur la figure 7. Par exemple, NH, est une molécule
tétraédrique comme CH, avec laquelle elle est
iso-électronique. On peut prédire que CH3 aura la forme
d’une pyramide comme NF;, et que SFJ aure la méme forme.
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Figure 7.
Structure de quelques ions.

¢) Liaisons multiples

De nombreuses molécules ont des coordinats liés &
I'atome central, par des liaisons doubles ou triples. On
peut traiter facilement ces cas |4, au moyen d’'une petite
extension des régles que |'on a présentées jusqu’ici. Une
double liaison est formée de deux paires d'électrons



partagée comme dans CyH,. Une triple liaison est formée
de trois paires d'électrons partagée comme dans N,.

Pour appliquer les régles ci-dessus, pour prédire la
forme générale de ces molécules, il faut simplement
supposer qu'une liaison double ou une liaison triple prend
seulement la place d'une liaison simple de sorte que la
géométrie moléculaire est déterminée par le nombre
total de « liaisons » et de paires libres autour de
I'atome central, une liaison double ou triple comptant
seulement comme une seule liaison. Les différentes
formes possibles pour les molécules contenant des
liaisons multiples sont résumées dans le tableau 1.

Par exemple, les molécules AX, n‘ayant que deux liaisons
et aucune paire libre comme CO, et HCN, sont linéaires.
Les molécules AXy planaires comprennent COCl, COj-,
NO3 .

Tableau 1.

Tableau récapitulatif donnant la forme des molécules contenant une
ou plusieurs liaisons multiples.

Nombre total ] Nombre [Nomitre | Forme
iz hizisons et de [Arrangement oy e peiies molléculalre Exemples
paires libres liaisong | iibrss
2 LINEAIRE 2 0 LINEAIRE C=C=0 H-C=N
3 T Jai Cl 70 . ©)
ManguLR e 3 0 Thiangulaire >C:O > N=0O >\S =0
) o~
T = %
2 1 FORME -V AN /N /
o o0 “od o
= = Ci O N
4 Tetraédre 7 ]
4 o TETRAEDRE 048_4\:\-0 CI/IJBCI F{£>F
Se el SF
PYRAMIDE 0 B
3 1 |rriconaLe | 0E2EC ofé—\o_
I SESi2 —~57
2 2 FORME -V C //‘IXél
& o
5 Bipyramide Bipyramide
trigonale 5 0
trigonale
TETRAEDRE r i
4 1 O\‘ke: Ox :
IRREGULIER | 07| =0
F E
T i
Fl_F  HO Il on
6 Octaédre 6 0 OCTAEDRE g I
I E 107 oM
F OH

La molécule SOCI,, est un exemple d'une molécule AX,E
pyramidale triangulaire, SO,F, et SNF; sont des
exemples de molécules AX, tétraédriques. SOF, est un
exemple de molécule bipyramide triangulaire de type AXj.
Dans de telles molécules bipyramide triangulaire les
coordinats liés par des liaisons multiples de méme que les
paires libres occupent de facon préférentielle les sites
équatoriaux. XeOF, est une molécule de type AX;
c'est-a-dire une pyramide & base carrée dans laquelle
I'atome d’oxygéne doublement li¢ a nouveau se comporte
comme une paire libre et occupe une position trans par
rapport & la paire libre,

La discussion que nous venons d'avoir jusqu’ici
souiigne clairement que le schéma donné dans la
figure b, est un résumé trés important de la forme de
toutes les molécules de type AX, avec n inférieur ou
égal a 6 incluant les ions positifs et négatifs, ainsi gue les
molécules contenant des liaisons triples ou doubles. On
ne trouve en effet, que quatre ou cing molécules
parmi des milliers existantes dont la forme n’est pas
correctement prédite par les régles résumées par la
figure 5.

Les effets de non-équivalence des paires électroniques
a) Paires électroniques liantes et non liantes

Les régles gue nous avons discutées jusqu’ici nous
permettent de prédire la forme générale d'une molécule
quelconque AX,E, avec n + m inférieur ou égal a 6. Par

exemple, les formes des molécules CH,, NHy et H,O sont
toutes basées sur l'arrangement tétraédrique, de quatre
paires d’'électrons dans la couche de valence, et, on pourrait
prévoir par conséquent qu'elles ont un angle de liaison
de 109,5°, mais en fait, cet angle de liaison décrolt dans
la série CH, (109,6°) > NH,; (107,5°) > H,0 (104,59)

figure 8. Ceci est une conséquence du fait qu'une paire
libre non liante occupe plus d'espace dans la couche
de valence qu'une paire délectrons liants. Etant donné
gu'une paire liante est sous linfluence de deux cceurs
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ORBITALE LIANTE

OREBITALE NON LIANTE
Figure 8.

Angles de liaisons dans les hydrures CH,, NH; H,O ainsi que la
forme des orbitales liantes et non liantes.

positifs, elle occupe une orbitale, en fait une région de
I'espace plus petite et plus mince (en forme de saucisse),
qu'une paire libre parce gue celle-ci n'est sous
I'influence que d'un seul noyau. Une paire libre est donc
plus grosse, plus étendue, qu'une paire liante. Ainsi
une paire libre occupe plus d'espace dans la couche de
valence qu’une paire liante et par conséquent, I'angle entre
une paire libre et une paire liante voisine est plus grand
qgue l'angle entre deux paires liantes (figure 9). C'est ainsi
gu’en passant de CH, a NH; par exemple, une paire
liante est remplacée par une paire non liante et par
conséquent l'angle entre les paires liantes diminue un peu,

a\

By

1095,
—
Figure 9.
Orbitales liantes et non liantes dans la molécule d'ammoniac. Le

volume important de I'orbitale non liante comprime les orbitales
liantes et diminue ainsi la valeur théorique (109°5) de I'angle d'un
tétraédre régulier qu’elles font entre elles,

jusqu'a 107,3°. En passant a la molécule H,O une
autre paire liante est remplacée par une paire libre non
liante et I'angle entre les deux paires liantes décroit encore
plus, jusqu’a 104.,5°. Nous donnerons comme autre
exemple, le cas des molécules AXE telles que TeF;, BrFy
et XeF{, dans lesquelles la paire électronique non liante
repousse les quatre paires liantes formant la base de la
pyramide carrée. Cette répulsion entraine d'une part la
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diminution des angles de liaison qui prennent ainsi des
valeurs inférieures a la valeur théorique de 90° et
d'autre part, une augmentation de la longueur des
liaisons équatoriales que l'on note anormalement

plus longues que les liaisons axiales (figures 10 et 11).

La grosseur d'une paire libre est également responsable
de la regle qui a déja été donnée auparavant selon laquelle
les paires libres occupent les sommets équatoriaux d'une
bipyramide triangulaire. Etant donné que les sommets
équatoriaux et axiaux d'une bipyramide triangulaire

ne sont pas équivalents et qu'un sommet équatorial n'a
gue deux sommets voisins a 90°, tandis qu'un sommet
axial a trois sommets voisins a 90° on peut constater qu'’il
y a plus d’espace disponible autour d'un sommet
équatorial que d'un sommet axial. et en conséguence,
les paires électroniques libres plus volumineuses
préféreront occuper les sommets équatoriaux d'une
bipyramide triangulaire.

TeFs ~ BrFyg XoFs
Figure 10.
Structure de quelgues molécules ou ions de type AX;E.

%% @ ﬁg% (b}

Figure 11.

Section & travers un arrangement octaédrique de 6 paires
d'électrons illustrant I'effet d’une paire d'électrons non liante, sur
la longueur et les angles de liaison : @) 6 paires d'électrons
équivalentes; b) 5 paires d'électrons liantes et 1 paire non liante.
Les 4 paires liantes adjacentes a la paire libre sont poussées par la
paire non liante et éloignées du cceur de I'atome davantage gue ne
I'est la paire électronique liante située en trans par rapport a la paire
non liante.

b) Effet de I'électro-négativité des ligands

La dimension d'une paire liante dépend de
I"électronégativité des atomes qui lui sont liés; son
volume diminue au fur et a mesure que |'électronégativité
des atomes liés augmente (figure 12).

(@) (&) (©) C;
Figure 12.
Effet de I'électronégativité des ligands X sur l'espace occupé par
les paires d'électrons liantes dans la couche de valence d'un atome
central A : a) I"électronégativité de X est plus grande que celle de A;
b) égale a celle de A; ¢) plus faible que celle de A; d) cas hypothétique
ou |'électronégativité de X est égale a zéro; c'est le cas ou la
paire d'électron est non liante sur A.

Pour un atome central A la taille de la paire liante décroit
lorsque 1électronégativité du coordinat X croit. 1l en
résulte que les angles entre les paires liantes diminuent.
Ainsi, par exemple, I'angle de liaison dans NF; est
plus petit que dans NH,, I'angle de liaison dans OF, est
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plus petit que celui de OH, et l'angle de liaison décroit
dans la série Plg, PBrs, PCl;, PFy (tableau 2).

Tableau 2.

Effet de I'électrondgativitd dss ligands sur les angles de liaison
H,O 10460 F,0 103.2° NH; 107,36 NF, 102°

Ply 1020 PBa; 101, PCl; 100,30 PF, 97.80

Asly 100,20 AsBr, 99,70 AsCl; 98,70  Ask, 96,00

L'influence de I'électronégativité d'un coordinat sur la
grandeur des paires électroniques liantes explique une
autre caractéristique des molécules bipyramides
triangulaires. Les coordinats les moins électronégatifs sont
liés par les paires électroniques les plus volumineuses,
en conséquence, ils occupent toujours les positions
équatoriales qui ont un espace disponible plus important,
laissant aux coordinats les plus électronégatifs liés par des
paires électroniques, plus petites, les positions axiales.
Par exemple, dans la molécule PF;Cl,, le chlore étant moins
¢lectronégatif que le fluor, le seul isomere observé
jusqu’a présent est celui dans lequel les atomes de chlore
occupent les positions équatoriales (figure 13).

Structure de PF,Cl,

F

Cl

F— Il’<

1 \ci

F
Figure 13.
¢) Liaisons multiples

Etant donné qu’une double liaison se compose de deux
paires d’'électrons partagés, il est évident qu'une telle
liaison qui contient quatre électrons doit étre plus
volumineuse gu‘une simple liaison (figure 14). Une telle
orbitale composant la double liaison aura
approximativement la forme de deux sphéres écrasées

(b

Q) (b
Figure 14.

a) Forme approximativement ellipsoidale d'une orbitale correspondant
4 une double liaison; b) comparaison entre taille et forme d'une
orbitale carrespondant & une double liaison (trait épais) avec la
forme approximativement sphérique d'une orbitale correspondant
& une liaison simple (trait fin).

Orbitale correspondant a une triple liaison :

a’) vue de co6té; b') vue dans I'axe.



I'une contre l'autre, c'est-a-dire la forme approximative
d'une ellipsoide ou d’un citron.

On doit noter que cette description d'une double liaison
correspond au schéma classique de deux liaisons
bananes et ne présente a premiere vue aucune
ressemblance avec l'image d'une liaison sigma et d'une
liaison Pi actuellement au golt du jour, parmi la
plupart des chimistes, en particulier les chimistes
organiciens. On doit indiquer cependant que ces deux
descriptions sont complétement équivalentes et
indistinguables. Pour discuter de la géométrie
moléculaire la description utilisant la liaison banane est
souvent plus commode alors que en terme d'énergie ou
de réactivité, la description sigma-Pi peut étre plus
convenable, L'équivalence des deux descriptions peut étre
envisagée de la fagon suivante : on peut former les
hybrides a partir d’orbitales moléculaires sigma et Pi
exactement de la méme maniére que l'on forme les
hybrides & partir des orbitales s et p. En faisant, cela on
obtient deux orbitales qui sont localisées une au-dessus
et l'autre au-dessous de l'axe C-C ce qui

correspond exactement aux orbitales bananes localisées
que nous avons décrites figure 15.

R 0

A ENIC
Description d'une double liaison selon le schéma om ou en

Figure 15.
utilisant le schéma classique de deux liaisons bananes.

Une liaison triple formée de trois paires électroniques est
une ellipsoide aplatie ayant la forme d'un pet de nonne
ou d'une citrouille (figure 14 a’, b'). Le volume
important d'une liaison double ou triple entralne que les
angles formés par ces liaisons sont plus grands que ceux,
formés par des simples liaisons autour du méme atome
central. Quelques exemples sont donnés dans la

figure 16. Ainsi, pour des molécules trigonales planes AX,
contenant une double liaison I'angle entre les simples
liaisons est inférieur, & 120°, tandis que l'angle
impliquant la double liaison est plus grand que 120¢°.
Pour des molécules de type AX,E telles que SOF, et SeOCl,,
I'angle entre les simples liaisons est & nouveau plus petit
que les angles impliquant la double liaison. De méme
dans les molécules tétraédriques, AX, impliquant une
double liaison, les angles faisant intervenir la liaison
multiple sont plus grands que les angles entre les

F 1263 /H

MOLECULES AX3
Cl H
124.3 12241 125
111 f> C =0 115,8>C -0 109.3 cc-C \

MOLECULES AX, E

simples liaisons. Si I'on compare POF; et NSF;, nous
voyons que l'orbitale contenant la liaison triple SN
occupe plus d'espace que l'orbitale contenant la liaison
double PO, il en résulte que I'angle FSF est plus petit que
l"angle FPF.

Composés de gaz rares

Quand les composés des gaz rares ont été découverts,
de nombreux chimistes, ont pensé que ces COMpPOSEs
devaient posséder des liaisons insolites d'un genre nouveau.
La plupart accepte maintenant qu'il n'y a rien
d'extraordinaire en ce qui concerne les liaisons dans

ces composés intéressants et que certainement leurs
structures peuvent étre aisément et correctement prédites
au moyen des régles que nous venons de discuter. En fait,
la synthése continuelle de nouveaux composés des gaz
rares a donné une rare occasion de prédire la structure de
nouvelles molécules intéressantes, mais relativement
simples.

Dans tous les cas, les prévisions de la théorie V.S.E.P.R.
ont été confirmées par les résultats de détermination de
structure. Etant donné que les gaz rares ont

8 électrons dans la couche de valence, cela vaut la peine
de faire ressortir que la couche de valence dans leur
composé doit toujours contenir au moins b paires
électroniques. Les diagrammes de Lewis, pour quelques-uns
de ces composés sont donnés sur la figure 17 ainsi que
des exemples de divers types de structure.

,‘IF 8 |F¢O F\Q/F F ﬁ/F Q
Gl' T GT.%O '/X:\F F/YHS\F o‘f’h’\\o
F -
Arrangement  |Bipyra- Bipyra- Octa- Octa- Tétra-
d’orbitales mide mide édrique édrigue  |édrique
triangu-  |trlangu-
laire laire
Forme de la Linéaire |« SFy» Plan carré |Pyramide [Pyramide
molécule a base a base
carrée triangu-
laire
AXGEy AX,E AX4E, AXE AXGE
Figure 17.

Diagrammes
du xénon.

glectroniques et géométrie de quelques composés

Comparaison avec la théorie de [I'hybridation

Nous savons que I'on ne peut pas expliquer la forme
tétraédrique de la molécule de méthane en utilisant
I'image trés simple dans laguelle on fait recouvrir les
orbitales des 4 hydrogénes avec les orbitales 2s et 2p
du carbone. La structure tétraédrique du méthane impose
pour le carbone un ensemble de 4 orbitales
hybrides sp® équivalentes, et dirigées selon les 4 axes
d’un tétraédre.

S P /'sé
O/\s"l/\F 0% >CH3 o< /\00
06,6 | 928° 1079 |700° 114°1 106
F CH3 cl
MOLECULES AXg )
I I
ly /<P S
F/gxl F F 102,5"’1 F
G F
Figure 16.

Angles de liaisons dans des molécules contenant des liaisons

multiples.

Cette représentation est seulement une description simple
et utile des liaisons dans la molécule de méthane mais
n'‘est pas une explication satisfaisante pour dire que la
molécule de méthane est tétraédrique c’est-a-dire,
gu’elle ne donne pas les raisons pour lesquelles les quatre
paires d'électrons ont un arrangement tétraédrique.

En accord avec la théorie V.S.E.P.R. cet arrangement est
déterminé par |‘opération du principe d’exclusion de
Pauli dont la conséquence physique est que les
glectrons de méme spin tendent & rester séparés dans
I'espace, ce qui nous amene & la conclusion que
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quatre paires d'électrons dans la couche de valence, de
['atome central d'une molécule AX, adoptent toujours

un arrangement tétraédrique.

Les limites de la théorie de I'hybridation pour expliquer
la forme moléculaire apparaissent trés clairement dans le
cas de la molécule d'eau. Dans ce cas, il n'y a aucune
raison a priori, de choisir un ensemble particulier
d’orbitales hybrides. On a la liberté d'opter pour deux
orbitales p, pour former les deux liaisons OH qui
naturellement conduirait a un angle de liaison de 90°
ou bien, on peut choisir un ensemble, d'orbitales
hybrides sp® en en utilisant deux pour les liaisons et deux
pour les paires libres, auquel cas on devrait s'attendre
4 un angle de liaison de 109°5; ou bien on peut méme
choisir un ensemble de deux orbitales hybrides sp;
laissant les paires libres dans les orbitales p pures, les
liaisons formeraient alors un angle de 180°, et la
molécule serait linéaire. C'est seulement parce qu’il est
bien connu que I'angle de liaison de l'eau est de 104,b°
que l'on choisit la description orbitale sp® comme étant
la description approximative la plus appropriée des
liaisons dans la molécule de |'eau.

Si I'on veut étre plus précis, on peut supposer que les
orbitales de liaison ont un peu plus le caractére p que les
paires libres qui, en conséguence, ont un peu plus de
caractére s que les hybrides sp. Il n'y a pas de systeme
pour choisir entre les différents ensembles d’orbitales
hybrides possibles pour décrire la molécule de l'eau

a moins gu'on connaisse l'angle de liaison expérimental.
Donc, il est clair que la théorie orbitale hybride ne prédit
pas la forme de la molécule de I'eau. Au contraire la
théorie V.S.E.P.R. prédit clairement et simplement que la
molécule de l'eau sera angulaire avec un angle de
liaison légérement inférieur a I'angle tétraédrique,

de 109.,6°. On ne peut pas prédire I'angle de liaison
exact mais aucune théorie simple ne peut le faire, et la
prédiction exacte d'angle de liaison méme pour les
molécules aussi simples que celle de I'eau reste un
probléme que les chimistes théoriciens avec l'aide des
plus grands ordinateurs n‘ont pas encore résolu avec
succes.

Un autre exemple est fourni par les molécules AX; pour
lesquelles les deux structures habituellement
considérées comme possibles sont les pyramides carrées
et bipyramides trigonales. Afin de décrire cing

liaisons covalentes dans de telles molécules, il est
habituel, dans la théorie de I|'hybridation des orbitales,
d’utiliser un ensemble dorbitales hybrides sp3d formé de
cing orbitales atomiques, c'est-a-dire 1s, 3p et 1d. Un
probléme surgit immédiatement par le fait que les

5 orbitales d ne sont pas toutes équivalentes. Si {'on choisit
en effet parmi les orbitales o l'orbitale d,. on obtient
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un ensemble de b orbitales hybrides ayant la forme d’une
bipyramide trigonale. Mais si I'on choisit I'orbitale
ds_,s, ON obtient un ensemble d'orbitales hybrides
orientées selon une pyramide & base carrée. La
théorie de I'hybridation ne fournit aucun moven de
choisir entre ses deux possibilités et par conséquent,

ne prédit pas la structure des molécules penta-
coordonnées.

Au contraire, la théorie V.S.E.P.R. prédit que les
molécules AX; des éléments de non transition seront des
bipyramides trigonales et d'ailleurs, elle explique aussi

les formes des molécules du type AX,E, AX;E, et AX,Es.

Conclusion

Nous espérons que cet article a convaincu le lecteur que,
en particulier pour l'enseignement de la chimie
¢lémentaire la théorie V.S.E.P.R. est supérieure & la théorie
de I'hybridation des orbitales. C'est une méthode qui
permet a l'étudiant de comprendre les structures des
molécules simples et avec laquelle il peut vraiment
prédire les structures des molécules avec précision. La
théorie de I'hybridation conduit & tort I'étudiant
débutant & penser qu’il comprend les raisons pour
fesquelles les molécules ont leurs structures telles
quelles sont et le laisse incapable de prédire la
structure des molécules qu'il n'a pas déja rencontrées.
IL'opinion de l'auteur est que la théorie des orbitales
hybrides ne devrait étre enseignée qu'aux étudiants qui
ont déja une bonne connaissance de la géométrie
moléculaire, acquise au moyen de la théorie V.S.E.P.R.

lIs seront alors capables d'apprécier non seulement
I'utilit¢ de la description des liaisons & partir de
I'hybridation des orbitales mais, aussi la faiblesse de cette
théorie en particulier dans la mesure ol elle cherche

a prédire et & expliquer la géométrie moléculaire.
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