Annexe : la représentation de Lewis

Un atome qui n’a pas de structure stable va avoir tendance à acquérir la même structure que celle du gaz noble le plus proche de lui.  Pour cela, il peut :

· soit devenir un ion en prenant ou cédant des électrons 

Ex : l’atome d’oxygène (Z = 8) formera l’ion O2- en gagnant 2é pour remplir sa couche externe.

· soit mettre en commun des électrons pour former une molécule. 

La possibilité molécules/ions dépend de l’environnement de l’atome considéré : pour former un ion, il faut qu’il y a ait un autre atome voulant accepter/donner des é ; pour former une molécule, il faut qu’un autre atome trouve un intérêt à mettre en commun des é.


Ainsi, en 1916, G.Lewis proposa un modèle permettant d’interpréter les liaisons entre atomes ; ce modèle est appelé modèle de la liaison covalente.

Modèle de Lewis ou modèle de la liaison covalente : 

Quand des atomes s’associent pour former une molécule, ils établissent entre eux des liaisons chimiques, appelées liaisons covalentes. 
La liaison covalente est la mise en commun de 2 électrons périphériques* appartenant à 2 atomes différents. On la représente par un trait entre les 2 atomes : A – B.
A partir du moment où la liaison est formée, les 2 électrons appartiennent aux 2 atomes.

* Dans un atome, les électrons sur la couche externe sont appelés électrons externes, périphériques ou électrons de valence. 

Exemple : prenons 2 atomes d’hydrogène isolés : H (Z = 1)  

H 		H 	vont former H – H 


En formant des liaisons covalentes, les atomes A et B forment un système plus stable : l’énergie des atomes liés est donc inférieure à celle des atomes isolés.
Dans la molécule, les atomes sont plus stables que s’ils étaient isolés.

ATTENTION : ce n’est bien sûr qu’un modèle, en aucun cas, il ne faut imaginer un trait réel entre les atomes, le trait est une modélisation.

Voyons maintenant comment représenter les molécules à partir des atomes les constituant.


a) Doublets liants et non liants.

Exemple : prenons 2 atomes d’oxygène isolés : O (Z = 8) et montrons la structure stable de la molécule de dioxygène.
Raisonnement à avoir : Str.élec de O : (1s)² (2s)² (2p)4   couche externe n = 2 contient 6 électrons ; pour être stable il en faut 8 donc O formera 2 liaisons donc 2 dl ; il sera en + entouré de 2 dnl pour voir autour de lui 8 é.

Dans une molécule, tous les électrons périphériques sont groupés par paires : ils constituent des doublets d’électrons, représentés par des traits. Il existe 2 catégories de doublets :

· Les doublets liants (dl) ou liaisons covalentes : ils lient 2 atomes entre eux et sont donc représentés par un trait entre 2 atomes ; les é de chaque dl appartiennent aux 2 atomes.


· Les doublets non liants (dnl) : ils appartiennent à un seul atome et sont représentés par un trait sur l’atome.
 Applications : représenter en bleu les dl et en rouge les dnl pour les molécules suivantes :

	

 
	


	



	


	






En observant les représentations de Lewis ci-dessus, on constate que les atomes obéissent à une règle commune : chaque atome est entouré de 4 doublets d’électrons càd de 8 électrons excepté H qui lui, est entouré de 1 seul doublet donc de 2 é.


b) Nombre de liaisons covalentes.


	Atome
	H
	C
	N
	O
	F

	Z
	1
	6
	7
	8
	9

	St.électronique
	1s1
	1s2 2s2 2p2
	1s2 2s2 2p3
	1s2 2s2 2p4
	1s2 2s2 2p5

	Nbre d’é de valence
	1
	4
	5
	6
	7

	Nbre d’é manquant à l’atome pour atteindre une structure stable
	2 – 1 = 1 
	8 – 4 = 4
	8 – 5 = 3
	8 – 6 = 2
	8 – 7 = 1

	Nombre de liaisons à former au sein de la molécule
	1
	4
	3
	2
	1

	Nombre d’é externes ne participant pas aux liaisons
	0
	0
	5 – 3 = 2
	6 – 2 = 4
	7 – 1 = 6 

	Nombre de dnl
	0
	0
	2/2 = 1
	4/2 = 2
	6/2 = 3

	Représentation


	
	
	
	
	



De façon générale, dans une molécule, le nombre de liaisons qu’un atome engage ne dépend que de sa structure électronique et du nombre d’électrons externes.
Le nombre de liaisons qu’un atome engage est égal au nombre d’électrons qu’il manque à l’atome pour avoir une structure stable.
Pour un atome donné, ce nombre est aussi toujours le même et le nombre de dnl qu’il possède aussi.

En pratique, dans une molécule :

	Atomes
	C
	O
	H
	N
	F

	Nombre de dl
	4
	2
	1
	3
	1

	Nombre de dnl
	0
	2
	0
	1
	3



Le modèle de Lewis est celui qui permet de représenter tous les doublets d’une molécule, rendant compte de la stabilité de chaque atome.
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