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1. LE MODÈLE DE LEWIS.
1.1 SCH£MA DE LEWIS DõUN ATOME

ÅIl d®rive de la structure ®lectronique de lõatome.

ÅSa couche externe est repr®sent®e ¨ lõaide de points 
(électrons célibataires) et de tirets (doublets électroniques) 

autour de son symbole.

ÅEx : Représenter la structure électronique du phosphore, P. En 

déduire sa représentation de Lewis.



ÅP ( Z=15 donc 15 électrons)

Å1s² 2s² 2p6 3s² 3p3 soit cccc

ÅDonc P

ÅQuelle est la valence de P ?



ÅLa valencedõun atome correspond au nombre dõ®lectrons 

c®libataires de sa couche externe. Cõest le nombre de 

liaisons quõil peut former.

ÅP est trivalent.



1.2 LA LIAISON COVALENTE

ÅR¯gle de lõoctet : 
Un atome évolue de telle sorte que sa couche externe 

comporte 8 électrons, il acquiert ainsi la structure 
®lectronique externe dõun gaz rare qui est tr¯s stable.

ÅRemarque : Les atomes proche de lõh®lium ®voluent 
vers un duet.



1.2.1 LIAISON COVALENTE SUIVANT LEWIS

Il sõagit de la mise en commun de deux ®lectrons 

célibataires externes, par deux atomes différents, afin 

de créer un doublet liant.

ÅEx : Cl et   Cl   donnent Cl    Cl

Doublet liant ou doublet de 

covalence ou encore doublet 

covalent.

Doublet non 

liant.



1.2.2 LIAISON DE COORDINATION OU LIAISON COVALENTE DE 
COORDINENCE

ÅUn atome fournit un doublet(il est le donneur) à un autre 

atome qui le reçoit dans une case quantique vide( il est 

lõaccepteur).

ÅOn obtient une liaison de coordination.

ÅEx : NH4
+ ( voir au tableau).



1.3 ETAT DE VALENCE

ÅLa valence de certains atomes nõest pas clairement d®finie : elle peut 
varier.

ÅLa valence de certains atomes ne correspond pas à celle prévue par 

le mod¯le de Lewis ¨ lõ®tat fondamental.

ÅEx : représenter la structure électronique du carbone et en déduire sa 

représentation de Lewis.

ÅCorrespond elle avec celle qui est écrite habituellement? (réponses au 

tableau).



ÅConclusion :Le carbone est dans un état de valence différent de son 

®tat fondamental lorsquõil fait des liaisons. Un des ®lectrons du doublet 

externe est allé occuper une case quantique vide.

ÅCette notion est généralisableet permet dõexpliquer les diff®rentes 

valences de certains atomes comme le phosphore (3 et 5) ou encore la 

trivalence de lõaluminium.



2 LA THÉORIE VSEPR

ÅValence Shell Electron Pair Repulsion

ÅRépulsion des doublets électroniques de la couche de valence. 



2.1 BASES DE CETTE THÉORIE

ÅElle sõapplique aux mol®cules de type AXnEp

ÅArepr®sente lõatome central.

Ån représente le nombre de liaisons ( simples, doubles ou triples) 

liant A aux atomes X autour de lui.

Åp représente le nombre de doublets non liants (E) autour de A.



EXERCICE

Représenter la formule de Lewis puis indiquer le «type » des 

molécules suivantes :

CH4 NH3

CO2 H2O



2.2 PRINCIPES DE LA MÉTHODE VSEPR

ÅLes paires électroniques se repoussent entre elles.

ÅElles se disposent autour de lõatome afin de minimiser leurs 
répulsions mutuelles.

ÅLes doublets non liants repoussent plus les autres doublets que les 

doublets liants.

ÅLes liaisons multiples sont traitées comme des liaisons simples, bien 

que leur pouvoir répulsif soit plus élevé : une liaison multiple est 

dirigée dans une seule direction, comme une liaison simple.


