Chapitre n°6 : Des atomes aux molécules

Il. Comment une molécule est structurée ?

1) Répartition des électrons dans un atome

Dans un atome, les électrons sont répartis en couches électroniques notées K, L, M ... etc
¢ Reégle de remplissage des couches (valable pour les éléments dont Z < 18) :

o Couche K L M
Nombre
maximal 2 8 8
d’électrons

@ On remplit d’abord la couche K, puis la couche L...
Exemple : atome de sodium {{Na

A11/—2 +8+ \ répartition des électrons (K)*(L)*(M)’

couche K couchel couche M

2) Cas des gaz nobles ou rares
lls sont situés dans la derniére colonne de la classification périodique des éléments.
Ce sont I'nélium, le néon, I'argon, le krypton...

,He (K)*
wNe (KLY’
AT (K*(L)°(M)°

Ces gaz sont constitués de molécules monoatomiques et présentent une grande inertie chimique.

lls sont trés stables. Les autres atomes veulent donc avoir une structure électronique similaire :
— Les atomes dont le numéro atomique est voisin de Z = 2, auront tendance a prendre la
configuration électronique stable a deux électrons (régle du duet).
— Les autres (étudiés cette année) auront tendance a prendre une configuration électronique
a 8 électrons (regle de I'octet).

Exemple : H (K)' cherche a gagner 1 électron (K)> méme structure
électronique que He - -
C  (K)(L) cherche a gagner 4 électrons (K)“(L)® méme structure
électronique que Ne
O (KPA(L)® cherche a gagner 2 électrons  (K)*(L)> méme structure

électronique que Ne

3) La liaison covalente (voir activité "les liaisons des molécules colorées "p96)

Elle correspond a la mise en commun entre ces deux atomes de deux électrons de leurs
couches externes pour former un doublet d'électrons appelé doublet liant.

Le doublet liant, mis en commun entre les deux atomes, est considéré comme appartenant a
chacun des atomes liés.

Exemple : dihydrogene H> H: (K)' H-H

Le nombre de liaisons covalentes que peut former un atome est égal au nombre d'électrons qu'il
doit acquérir pour saturer sa couche externe a un octet d'électrons (ou un duet pour I'atome
d'hydrogéne).
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Confiquration Nombre d’électrons
Atome élect?oni ue périphériques (ou Nombre de doublets liants
g externes)
Hydrogéne H 1
(2=1) (K) 1 1
Chlore ClI (Z=17) (K)3(L)3(Mm)’ 7 1
Oxygéne O 2,1 \6
(Z=8) (K)“(L) 6 2
Azote N (Z=7) (K)*(L)° 5 3
Carbone C 2,1 \ 4
(Z=6) (K)“(L) 4 4

4) Formule de Lewis

La représentation de Lewis d'une molécule fait apparaitre tous les atomes de la molécule ainsi
que tous les doublets liants et non liants le cas échéant.

Les doublets non liants sont les paires d'électrons qui ne servent pas de liaisons entre deux
atomes.

Dans la représentation de Lewis, les régles du duet et de I'octet doivent étre respectées.

Méthode :

1- Ecrire la configuration électronique de chacun des atomes constituant la molécule.

2- Déterminer le nombre d'électrons périphériques de chaque atome.

3- En déduire le nombre de liaisons covalentes que peut établir chaque atome.

4- Nombre de doublets non liants : c’est le nombre de doublets respectant la régle du duet (1
doublet) ou la régle de l'octet (4 doublets) moins le nombre de liaisons covalentes.

5- Donner la formule de Lewis de la molécule en représentant les doublets liants en rouge et les
doublets non liants en bleu.

Exemple: on veut représenter le modéle de Lewis de la molécule de chlorure d'hydrogéne HCI. (H:
Z=1; Cl: Z=17.)

H Cl
Configuration électronique (K)' (K)2(L)3am)’
Nombre d’électrons externes 1 7
Nombre de doublets liants 1 1
. Représentation de Lewis
Nombre de doublets non liants 0 3

H —Cl|
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Il. Géométrie des molécules (voir « résolution de probleme 26p 114 »)
La théorie de la répulsion minimale des doublets permet de rendre compte de la géométrie des
molécules.

Exemples : Dans les exemples suivants (E) représente un doublet non liant.

| (&) "
H-";,,.»c ~h H/ Ny (E1)“i,..vﬂo"‘---..H
H H (B
méthane ammoniac eau
CHs4 NH; H20

Les doublets sont en rouge et en bleu. Les lignes grises délimitent le volume occupé par la
molécule mais n'ont pas d'existence réelle.

*La molécule de méthane a une forme géométrique

*La molécule d'ammoniac a une forme géométrique

*La molécule d'eau a une forme géomeétrique

Ill. Qu'est-ce que l'isomérie Z/IE ?

1) Définition
Exemple : Formule du but-2-éne
CH3 CH3 CH3 H
(Z)-but-2-éne ——————\——e—z—e—(— ————— ou ——————\——e—E—e—(— ————— (E)-but-2-éne
H - N H H “ CH3

Il N’y a pas de rotation possible autour d’'une double liaison C = C.
— Dans l'isomérie Z, les deux atomes d’hydrogene sont du méme coté de la double liaison.
— Dans l'isomérie E, ils se trouvent de part et d’autre.

2) Réle dans le mécanisme de la vision

En éclairant un isomere Z ou E, il est parfois possible de rompre la double liaison et ainsi d’obtenir
I'autre isomére. Ce mécanisme de photo-isomeérisation et a I'origine de la vision. (Voir activité "la
vision : une question de double liaison" p 98)
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