2eme Sciences
greme 1 - Lo matiere

chap3 : De Catame aux édifices chimigues
|- Les negles du « duet » et de Cactet:
1- Regles de staliilité des éléments:
a- Les gaz nobiles (au rares ).

Gaz noble symbole Numéro Nombre Structure
atomique d’électron électronique

Hélium He 7=2 2 (K)”

Néon Ne Z=10 10 (K)” (L)°

Argon Ar 7=18 18 (K)* (L)° M)*

v" Les gaz nobles ont leur couche externe saturée.
v" Les gaz nobles sont les éléments les plus stables (ils réagissent tres peu).
G- Les autres éléments :
Paur devenin stalile, les éléments adeptent ba stuwcture du gaz nebile le plus practie sait en
perdant seit en gagnant un cu plusieurs électrans.
Si le gaz nobile e plus proche est Chélium, an appligue la egle du duet.
Si les gaz nobiles les plus proches sont le néon ou Cargon, en applique la wegle de Coctet

Exemple :

Structure
- Numéro MNombre Structure électronigue Formule
¢lément symbole | ,iomique | d’électron électronique | conférant une | ge I’ion
plus grande
stabilité
lithium Li 7=3 3 (K)™ (L) (K)” (L)" Li'
Sodium Na Z=11 11 (K)™ (L)° (K)™ (L))" (M)" | Na*
(M)’ 1
Magnésium | Mg Z=12 12 iK}'x{I.;H (K)" (L))" (M)” | Mg™
(MY
chlore Cl Z=17 17 (K)* (L)* (K)* (L)* (M)® | €I
(M)
Aluminium | Al Z=13 13 (K)” (L)" (K)” (L)Y (M) | AT
(M)

2- Rigles du “duet” et de Cactet:

Paur acquénin une plus grande stabilité chimigue, les atomes tendent & saturer leur

couche électronigue extenne & dewn électrans (wegle du «duet ») au & huit électrans

(egle de « Coctet » ).

Autrement :

Regle du duet :1es eléments de numéro atomique proche de celui de I’hélium adoptent sa
structureélectronique : (K)?
Regle du Coctet :Les autres éléments de numeros atomiques inférieurs a 18 adoptent la structure
électronique du Néon ou de I’Argon. lls portent 8 électrons (un octet) sur la couche externe.




Remarque :

Comment les atomes respectent-ils I 1 ll ces regles ?
- soit en formant des ions C C monoatomiques (ou poly
atomiques, hors programme) ; - soit en formant des
molécules. Représentation de Lewis

- g i l e s e . de la molécule de dichlore

Une malécule nésulte de Cassociation d’au meins deux atemes. Cette assaciation peunet i
chacun des atames de nespecter ba wegle du duet eu de Cactet et denc de s’entourer de deux cu
1- La liaisen covalente :
On appelle liaisen covalente cu de cavalence simple, la liaisan étabilie par la mise en
Chaque ateme appente un seul électron a cette liaison.
a- Canstitution de la liaisen de cavalence simple :
Exemples :

= La molécule de dihydrogene H, :

H:(K)! H- |H-H
H . ( K ) 1 H. Représentation de Lewis

de la molécule de dihydrogene

Les deux atomes d’hydrogéne mettent en commun leurs deux électrons pour former un
doublet, appelé deublet tiant. Celui-ci assure le lien entre les deux atomes. Cette liaison est
appelée liaison covalente OU liaisen de covalence.
Le doublet liant est représenté par un tiret situé entre les symboles des deux atomes
d’hydrogene. On obtient ainsi la weprésentation de Lewis de la molécule de dihydrogéne .

= La molécule de dichlore C¢; :

12 CE WA MY'S  ICI-CIl
17C2: (K)? (L8 (M)’ ICI Représentation de Lewis

de la molécule de dichlore

Pour compléter la couche externe de I’atome de chlore on ajoute pour chaque atome les trois
doublets qui lui appartiennent en propre et qui portent le nom de dewubilets non liants.

Ainsi on constate qu’une fois la liaison établie, chaque atome de chlore semble avoir huit
électrons externes. La molécule C£,est un exemple d’application de la régle de I’octet.




Remarque : Exemple de caleul du nembne de liaisens que peut établiv un atome.

Numé Struct p: nombre n : nombre de liaisons
Eléement t u.m ero. 7z | &l rtuc lfre d'électrons | n = 8-p (ou n = 2-p pour
atomique - electronique | 4e valence I’'atome H)

Hydrogéne : H 1 (K)?1 1 1
Chlore: CI 17 (K)2(L)8(M)7 7 1
Oxygéne : O 8 (K)2(L)8 6 2
Azote : N 7 (K)Z(L)5 5 3
Carbone: C 6 (K)Z(L)4 4 4

b- Application des wegles du « duet » et de Cactet & la fermation de guelgues maolécules simples

Pour établir le schéma de Lewis d’une molécule sans difficulté on recommande :

a) de déterminer d’abord le nombre total d’électrons de la couche externe de tous les
atomes constituant cette molécule ;

b) de déterminer le nombre total de doublets en divisant le nombre d’électrons trouvé par deux ;

c) de répartir les doublets sur ’ensemble des atomes en faisant apparaitre les doublets
liants et non liants de fagon a satisfaire les régles du « duet » pour I’hydrogéne et de

I'octet pour les autres atomes.

= Formation de la molécule H, O :

H—O—H

Représentation de Lewis
de la molécule d’eau

= Formation et représentation de Lewis de la molécule d’ammoniac NH3 :
Pour trouver le schéma de Lewis de la molécule d’ammoniac appliquons la méthode
proposée précedemment:
a) L’atome d’azote possede cinq électrons de valence et I’atome d’hydrogéne a un
¢lectron externe. Le nombre total d’électrons a prendre en considération est égal a huit
(5 + 1x3).
b) Le nombre total de doublets a représenter sur 1I’ensemble
des atomes est égal a 4. H_N_H
c) La représentation de Lewis de la molécule N H3 est: I
Dans ce schéma on retrouve les trois liaisons N — H et le H
doublet non liant sur 1’azote. La régle de 1’octet est vérifiée pour
I’atome d’azote et la régle du « duet » est vérifiée pour [’hydrogéne

Représentation de Lewis de
la molécule d’ammoniac




= Formation et représentation de Lewis de la molécule de dioxygéne O5:
La molécule de dioxygéne O, est constituée de deux atomes d’oxygene O.
a) L’oxygene a 6 électrons externes, le nombre total d’électrons a répartir sur I’ensemble
de la molécule 0, est égal a 12 : soit six doublets.

b) Le schéma de Lewis est : < O: O>

Représentation de Lewis
de la molécule de dioxygene

Dans la molécule de 0, les deux atomes d’exygene mettent en commun deux paives
d’électrans. On a Chabitude de dite qu’il existe entre ces deux atemes une deubile liaison.

Remarque :

On aurait pu proposer pour la molecule 0, le schéma de Lewis ci-contre :

Cette structure est ¢évidemment incorrecte car pour 1’un des deux atomes

d’oxygene la reégle de 1’octet n’est pas vérifiée.

= Formation et représentation de Lewis de la molécule d’éthéne C Hy :

Le nombre total n,d’électrons des couches externes est égal a: n, = 4x1 + 4x2 = 12
electrons, ce qui correspond a 6 doublets a répartir sur I’ensemble des atomes de la

molécule C, H,. On a ainsi la représentation de Lewis suivante : H\ /H
Dans la représentation finale on note que les deux atomes de r—
carbone sont liés entre eux par deux liaisons qui résultent de la H X
mise en commun de deux paires d’¢électrons. Il existe entre les

- - Représentation de Lewis
deux atomes de carbone « une double liaison ». dela molécule d’éhene
La doubile liaisen est ba mise en cammun de deux paires d’électrons entre deux atames.
Chague atome participe avec deux électrons o cette liaison.

= Formation et représentation de Lewis de la molécule d’éthyne Cp H :
Le nombre total d’€lectrons a répartir sur I’ensemble des atomes de cette molécule est :

n, = 2x1 + 2x4 = 10 ce qui correspond a 5 doublets. H_C:C_H
On a ainsi la représentation de Lewis suivante : -
Dans ce cas les deux atomes de carbone sont liés entre eux par
trois liaisons. On a I’habitude de dire qu’il existe entre ces deux atomes « une triple liaison ».

La tiiple liaisen est la mise en cammun de trois paires d’électrans entre deux atomes.
Chaque atome participe avec trois électrons a cette liaisen.

\ —

= Formation et représentation de Lewis de la molécule d’ozone O3
Le nombre total d’¢lectrons a répartir sur I’ensemble des atomes de cette molécule est :

n, = 3x6 = 18 ce qui correspond a 9 doublets.
On peut proposer les représentations de Lewis suivantes :
La représentation (a) est evidemment incorrecte car o — . Y
pour I'un des trois atomes d’oxygene la régle de \O_O_Ql \O_O_O/
I’octet n’est pas vérifice. Représentation (2

Représentation (b)




Remarque :

v" La liaison covalente symétrique est la liaison entre deux atomes identiques (liaison du
type A-A).

v" On appelle liaison covalente dissymétrique, toute liaison qui s’établit entre deux atomes
differents (liaison de type A-B).

2- Palarité des liaisons covalentes:
a- Netion d’électronégativité :
Dans les molécules d’eau, de chlorure d’hydrogeéne ou d’ammoniac le nuage ¢électronique
est plus dense au voisinage des atomes d’oxygéne, de chlore et d’azote qu’au voisinage
des atomes d’hydrogene. On dit que les atomes O; C¢; N sont plus électronégatifs que H.

Lélectronégativité d’un élément caracténise le pouvecir atbracteur de Cateme coviespendant sur

les électrons de liaisen. Plus un atome est électronéqatif, plus il attive les élections de liaison. J
- Polarité d’une liaisen

Pour traduire le caractere polaire de la liaison, on note § sur I’atome le plus électronégatif et

&% sur ’atome le moins électronégatif.

De ce fait la molécule HC# constitue un dipdle électrique et la liaison est dite polaire. Is-i—(%l

Ce resonnement peut étre géneralise a toute liaison du type A — B ou les atomes A et
B liés sont d’électronégativités différentes. Dans le cas ou B est plus électronégatif que

A, on ecrit K—SB
Exemples de malécules pelaives
3+ 35- 3+
H—N-H
e H—O—H H foumation

ionsNH; et H;07 :

= Formation de NH
Le nombre total d'électrons a répartir sur I’ensemble des atomes de cette molécule est :
n, =5+ (1x4) — 1 = 8 ce qui correspond a 4 o doublets.
On a ainsi la représentation de Lewis suivante : 6_ e

|
H

= Formation de I’ion hydronium H3 0 t
Le nombre total d'électrons a répartir sur I’ensemble des atomes de cette molécule est :
n, = 6 + (1x3) — 1 = 8 ce qui correspond a 4 doublets. _

On a ainsi la représentation de Lewis suivante : é_ﬁ_}?




V- Les campasés ioniques :
= Un composé ionique est formé par 1’association d’ions positifs et négatifs.
= Un compose ionique est électriqguement neutre.
= Les composés ioniques ne contiennent pas de molécules distinctes mais des ions en

interaction électrostatique.

1- Exemples :
/Nom du compose ionique: ) /Nom du compose ionique : )
Chlorure de calcium Sulfate de cuivre
Ecriture du composé ionique :CaC+¥, Ecriture du composé ionique : CuS0,
lon positif : ion calcium : Ca®™* lon positif : ion cuivre : Cu?*
klon négatif : ion chlorure : C£~ ) Qon négatif : ion sulfate : SOZ~ )

v" On écrit I’ion positif en premier et I’ion négatif en second. (C’est I’inverse de ce qu’on
entend !)

v" Les charges (+ et -) n’apparaissent pas dans la formule ;

v"Les nombres placés en indice en bas a droite correspondent a la quantité relative de
chaque ion pour assurer la neutralité électrique.

Autres exemples :

Formules brutes Nom lons présents
KMnO, permanganate de potassium K" MnO,
K,Cr,0, dichromate de potassium K’ : Cr,0;
K,CrO, chromate de potassium K" ; CrO;
CuS0, sulfate de cuivre 11 Cu™ ; SO;

BaCl, chlorure de baryum Ba' : Cl
KCl chlorure de potassium K': Cl
KBr bromure de potassium K"; Br
NaCl chlorure de sodium Na':; Cl
AgNO, nitrate d'argent Ag : NO,
NH,CI chlorure d'ammonium NH; : Cl
CaCO, carbonate de calcium Ca’ ; CO;
NaOH hydroxyde de sodium Na’ ;HO
H,SO0, acide sulfurique H'; SO;
H,PO, acide phosphorique H' ; PO;
HCl acide chlorhydrique H' :; Cl

2- la liaison ionique :

La liaison par attraction électrostatique entre des ions de signes opposeés est appelée

liaison ionique.

Ce mode de liaison est différent de celui de la liaison de covalence. La liaison ionique assure
le lien entre deux ions alors que la liaison covalente assure le lien entre deux atomes.




Application :
1) Reproduire et compléter le tableau suivant :
On écrira :
- la formule des ions positifs (1ere ligne)
- la formule des ions négatifs (2eme ligne)
- le nom des composeés ioniques
- la formule des composés ioniques.

Ion positif lon cuivre 11

lon magnésium

lon négatif Na
Chlorure de
) fer 11
Cl FeCl,
Hvdroxvde
lon Hydroxyde de fer Il
Cu (OH), Fe (OH),

Ion sulfate
SD;:

Ion carbonate
CO;

- Chercher des utilisations des composes suivants :
le chlorure de sodium ; ’hydroxyde de sodium ; le carbonate de sodium ;

Le carbonate de magnésium
2) Ecrire la formule chimique :
- du chlorure de calcium
- de I’hydrogénocarbonate de sodium
Vous préciserez les ions positifs et négatifs.




