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Stabilité et charge électrique d'une entité chimique Cours Fiche de révisionIntroduction : Un ion est une entité chimique chargée électriquement qui possede un nombre d’électrons différent du nombre de protons contenus dans son noyau. Les ions peuvent étre mis en évidence par des tests chimiques, comme par exemple l'apparition d’un précipité
caractéristique ou encore la coloration d’une flamme. Une molécule est un assemblage d’au moins deux atomes et peut étre représentée par sa formule brute, par un modele moléculaire ou encore par l'utilisation d’un logiciel donnant une vision 3D. Dans un premier temps, nous nous intéresserons aux caractéristiques des gaz nobles, puis a celles des
ions monoatomiques. Pour ensuite aborder la représentation d’une molécule avec le schéma de Lewis et de 1’énergie qui permet de lier les atomes entre eux, sous forme de molécule. En se référant au tableau périodique, nous trouvons a la colonne 18 les éléments suivants : Ils sont appelés gaz inertes, mais on peut aussi les appeler gaz nobles ou gaz
rares car ils ne réagissent pratiquement pas avec les autres éléments. A retenir On peut expliquer cette stabilité par la configuration électronique de leur couche de valence qui est saturée. Ils possédent $8$ électrons de valence, excepté I’hélium qui n’en posséde que $2$.

Module : Liaison chimique

Représentation de Lewis
EXERCICE
IF,” HNO; IF,”~ H3PO,
H,S0, NO, 0, OCN-
Pr : Mohssine EL MISKI

La structure atomique des gaz nobles des trois premiéres périodes est : $\text{He}$ : $1\text{s}~{2}$ $\text{Ne}$ : $1\text{s}~{2}\,2\text{s} ~{2}\,2\text{p} ~{6}$ $\text{Ar}$ : $1\text{s}~{2}\,2\text{s} ~{2}\,2\text{p} ~{6}\,3\text{s} ~{2}\,3\text{p} "~ {6} $ Les autres éléments n’existent pas naturellement sous forme d’atomes isolés. Les gaz
rares sont les éléments chimiques les plus stables, ils sont inertes chimiquement. Rappel On donne le nom d’élément chimique a I’ensemble d’entités chimiques (atome, isotope ou ion) caractérisées par le méme nombre de protons $Z$ du noyau. Lors d'une transformation chimique il y a conservation de 1’élément chimique. Quelques propriétés et
utilisations des gaz nobles. Le symbole de 1'hélium est $\text{He}$, de nombre atomique $Z = 2$ et de masse atomique $g = 4\ \text{g}\cdot\text{mol} ~{-1}$. Une des utilisations bien connue de I'hélium est le gonflage de ballons de baudruche ou stratosphériques ou encore de dirigeables. Ce gaz a remplacé le dihydrogéne $\text{H} 2$
inflammable comme le témoigne 1’explosion du dirigeable Hindenburg en 1937. 2012 dodge charger srt8 owners manual Le néon de symbole $\text{Ne}$, de nombre atomique $Z=10$ et de masse atomique $g = 20,18\ \text{g}\cdot\text{mol}~{-1}$ est présent dans les tubes luminescents et des enseignes lumineuses. L’argon noté $\text{Ar}$ a
pour nombre atomique $Z=18$ et une masse atomique de $g = 39,1\ \text{g}\cdot\text{mol} ~{-1}$. Il permet la soudure sous atmosphere protectrice pour éviter I’oxydation. Le radon noté $\text{Rn}$, de nombre atomique $Z=86$ est le seul gaz noble radioactif. Au cours des transformations chimiques, les atomes cherchent a compléter leur
couche de valence pour obtenir la configuration électronique du gaz noble le plus proche dans la classification. Ils peuvent capter ou céder des électrons et devenir des ions négatifs ou positifs ou partager des électrons en réalisant des liaisons chimiques.
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Propriétés des ions sodium $\text{Na}"~+$ et sulfure $\text{S}~{2-}$ : A retenir Un atome qui perd des électrons devient un ion positif, c’est un cation. Un atome qui gagne des électrons devient un ion négatif, c’est un anion.
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Attention L’atome de carbone $\text{C}$ est un cas particulier, il ne donne pas d’ions, car il lui faudrait perdre ou gagner $4$ électrons ce qui demande une énergie trop importante. Mais, il pourra former des liaisons avec d’autres atomes, comme le méthane $\text{CH} 4$ ou encore le dioxyde de carbone $\text{CO} 2$. 1140975264.pdf Etant
composés d'un seul noyau la formule chimique des ions monoatomiques est constituée d’un symbole atomique et d’un exposant positif pour les cations ($+$, $2+$ ou $3+$) et négatif pour les anions ($-$, $2-$ ou $3-$).

La structure électronique des ions s’écrit en suivant les mémes regles que celles pour I’atome, c’est-a-dire par remplissage successif des différentes sous-couches par énergie croissante. Exemple L’ion magnésium a pour numéro atomique $Z=12$ et possede $10$ électrons. Sa charge totale est $12\text{e} - 10\text{e} = 2\text{e}$, soit deux charges
élémentaires ($12$ protons et $10$ électrons). Formule de 1'ion magnésium $\text{Mg}~{2+1}$. On peut déduire sa structure électronique de celle de I’atome correspondant : $\text{Mg1}$ : $1\text{s}~{2}\,2\text{s} ~{2}\,2\text{p} ~{6}\,3\text{s}~{2}$ Il perd $2$ électrons et donc a retirer des sous-couches externes soit : $\text{Mg}~{2+}$ :
$1\text{s}~{2}\,2\text{s} ~{2}\,2\text{p} "~ {6}$ Sa structure électronique correspond aussi a la structure du gaz noble le plus proche : le néon $\text{Ne}$. La perte d’un ou plusieurs électrons, appelé ionisation, demande un apport d’énergie suffisant, au cours d’une réaction chimique, grace a l’énergie électrique (électrolyse), par un frottement
mécanique (électrisation d’un isolant) ou sous l'influence d’un rayonnement électromagnétique (lumiére). Astuce Utilisons le tableau périodique simplifié pour trouver la charge de quelques ions.
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Les atomes de la colonne 1 peuvent perdre 1 électron, ceux de la colonne 2 en perdre 2 et donner des cations. Les atomes des colonnes 17 peuvent gagner 1 électron pour donner des anions. Les légendes colorées correspondent aux ions ayant la méme structure électronique du gaz noble le plus proche. La représentation de Lewis Les éléments
chimiques autres que les gaz nobles n’existent pas naturellement sous forme d’atomes isolés. Ils forment des ions, des cristaux ou des molécules. Lors d’une transformation chimique, il y a conservation des éléments chimiques donc des noyaux.


https://img1.wsimg.com/blobby/go/671d8571-de15-47bb-8cd8-b624751dbe0e/downloads/nikijusosezewukixogoxis.pdf
https://img1.wsimg.com/blobby/go/671d8571-de15-47bb-8cd8-b624751dbe0e/downloads/1140975264.pdf

Seuls interviennent les électrons de valence et les atomes cherchent a compléter leur couche de valence a $2$ ou $8$ électrons pour obtenir une structure électronique saturée plus stable similaire a celle d’'un gaz noble.

Des plus simples ($\text{H} 2$) aux plus complexes ($\text{ADN}$), les molécules sont formées d’entités chimiques stables et neutres. G.

Lewis proposa un modéle de liaison chimique, en postulant I’existence de doublets électroniques appartenant a la couche de valence. Définition Représentation de Lewis : La représentation de Lewis d’une espéce chimique permet de représenter toutes les liaisons : les doublets liants et les doublets non-liants des atomes. A retenir Pour former les
liaisons, des électrons sont mis en commun entre deux atomes par paires formant des doublets liants : un doublet liant pour une liaison simple, soit $2$ électrons mis en commun entre deux atomes ; deux doublets liants pour une liaison double, soit $4$ électrons mis en commun entre deux atomes ; trois doublets liants pour une liaison triple, soit $6$
électrons mis en commun entre deux atomes. Les électrons ne participant pas a la liaison, ils se regroupent par paires et forment des doublets non liants. Chaque doublet liant est représenté par un trait entre deux atomes, chaque doublet non liant par un trait autour de I’atome. Dans une molécule, chaque atome est entouré d’un ou quatre doublets
soit $2$ ou $8¢$ électrons. Une méthode permet d’écrire la formule de Lewis d'une molécule : 1'utilisant d’un tableau.

Ligne A Formule brute et nom de la molécule Ligne B Nom et symbole de chaque atome de la molécule Ligne C Configuration électronique de la couche de valence Ligne D Nombre d’électrons de valence de chaque atome Ligne E Nombre d’électrons a apporter pour saturer la couche de valence et obtenir la configuration électronique du gaz noble le
plus proche Ligne F Nombre de liaisons covalentes que doit former chaque atome Ligne G Nombre de doublets non liants autour de chaque atome Ainsi, vous n’avez plus qu’a dessiner la formule de Lewis avec les informations du tableau, mais prenons un exemple et appliquons la méthode. Exemple Prenons le chlorure d’hydrogene $\text{HCI1}$ A :
formule brute $\text{HCI1}$ (chlorure d’hydrogene gazeux) B : atomes $\text{H}$ (hydrogene) $\text{Cl}$ (chlore) C : couche de valence $\text{s}~{1}$ $\text{s}~{2}\\text{p}~{5}$ D : électrons de valence $1$ $7$ E : nombre $e”-$ a apporter $1$ $1$ F : nombre liaisons de covalence $1$ $1$ G : nombre doublets non liants $0$ $\green{3}$
Remarques : Les lignes E et F sont identiques, chaque liaison covalente « apporte » un électron a la couche de valence de chaque atome. La somme des lignes F et G indique le nombre total de doublets ($1$ ou $4$) autour de chaque atome. Ecriture de la formule de Lewis correspondante : Ecriture de la formule de Lewis du chlorure d’hydrogéne
gazeux Représentation de Lewis de la molécule d’eau $(\text{H} {2}\text{O})$ : (forme coudée) Représentation de Lewis du dioxyde de carbone $(\text{CO} 2)$ : (molécule linéaire) La formule de Lewis donne la structure des molécules et permet dans certains cas de déduire leur forme géométrique, due en particulier aux forces de répulsion entre
les doublets. La mise en commun d’électrons de valence confere, a la liaison formée, une énergie permettant la stabilité chimique des molécules.

A retenir On appelle énergie de liaison, au sens strict, I’énergie nécessaire pour former la liaison entre 2 atomes liés. Mais, par conservation d’énergie, elle se trouve étre la méme que celle qu’il faut fournir pour la rompre. L’énergie de liaison se note $E$ et s’exprime en joule $(\text{J})$. Ainsi plus I'énergie de liaison est élevée, plus il est difficile de
la rompre et donc plus la molécule est stable. Cette énergie peut se calculer ou bien se mesurer expérimentalement. Par exemple en mesurant la quantité de chaleur produite par la combustion du carbone dans le dioxygéne pour former du dioxyde de carbone. Molécule Liaison covalente Doublets liants Energie de liaison $\text{H} 2$ simple 1
$7,3\times10”~ {-19}\ \text{J}$ $\text{O} 2$ double 2 $8,3\times10”~{-19}\ \text{J}$ $\text{N} 2% triple 3 $15,6\times10”~{-19}\ \text{J}$ Conclusion : La stabilité des entités chimiques provient de la répartition des électrons dans les différentes sous-couches qui se remplissent par énergie croissante. Dans les molécules 1’énergie des liaisons de
covalence (simple, double ou triple) ainsi que I’énergie de répulsion entre doublets assurent leur stabilité. La représentation de Lewis est un modele permettant la justification de certains faits expérimentaux, réactivité chimique de certaines molécules, représentation spatiale. Les réactions chimiques dépendent de la couche de valence des entités
chimiques et il y a conservation des noyaux.Je suis un EléveJe suis un Parent]e suis un Enseignant Document N° Géométrie des molécules. 03 Méthode VSEPR.

Cours. I- Le modeéle de Lewis. 1)- Formule électronique d’un atome. resume short bio example 2)- Représentation de Lewis des atomes. Schéma de Lewis. 3)- Représentation de Lewis des molécules.

4)- Insuffisance du modéle de Lewis. II- La méthode VSEPR. 1)- But de la méthode. 2)- Principe de la méthode : III- Molécules de type AXn avec liaisons simples. 1)- La méthode VSEPR. 2)- Applications : IV- Molécules de type AXn avec liaisons multiples. 1)- La méthode VSEPR. 2)- Exemples de molécules : V- Molécules de types AXnEp. 1)- Méthode
VSEPR. 2)- Cas importants. 3)- Exemples de molécules et d’ions. example of theoretical framework in research paper I- Le modele de Lewis.1)- Formule électronique d’'un atome. 98845135769.pdf » Le principe de Pauli - Une couche électronique de nombre quantique n contient au maximum 2 n2 électrons. - Les électrons d’un atome dans son état
fondamental (état le plus stable) remplissent les couches de plus basse énergie. - Ordre de remplissage : Nombre quantiquen 12 34 56 7 Couche KL M N O P Q - Ainsi la couche K ne peut contenir au plus que : 2 électrons. - La couche L, 8 électrons, - Et la couche M, 18 électrons (Pour le moment, on se limite a 8 électrons sur la couche M et la
couche N). - Les électrons de I’atome remplissent progressivement les différentes couches électroniques. - Une couche électronique est saturée lorsqu’elle contient son nombre maximal d’électrons. - Les électrons se placent d’abord dans la couche K, - Puis quand celle-ci est saturée a 2 électrons, ils remplissent la couche L. - Quand la couche L est
saturée a 8 électrons, ils remplissent la couche M. - L’état de ’atome obtenu en utilisant ce principe de remplissage est appelé : I’état fondamental. - Représentation sur un axe : » Formule électronique de quelques atomes : Atome Symbole Numéro atomique Structure électronique Carbone C Z=6 K 2L. 4 Sodium Na Z = 11 K 2L 8M 1 Calcium Ca Z =
20 K 2L 8M 8 N 22)- Représentation de Lewis des atomes. Schéma de Lewis. » La représentation de Lewis schématise la structure électronique externe, on parle aussi de couche de valence. » Régles : Les électrons appariés sont représentés par des tirets — Les électrons célibataires sont représentés par des points * Le nombre d’électrons
célibataires donne la valence de I’atome. » Schéma de Lewis des premiers atomes : » Valence d'un atome : - L’atome d’hydrogene possede 1 électron célibataire : il est monovalent. - L’atome d’oxygéne posséde 2 électrons célibataires : il est divalent. - L’atome d’azote posséde 3 électrons célibataires : il est trivalent. - L’atome de carbone possede 4
électrons célibataires : il est tétravalent.3)- Représentation de Lewis des molécules. » La liaison covalente : - C’est une liaison forte et dirigée. Elle résulte de la mise en commun de deux électrons entre deux atomes. » Regles de 1'octet : - Un atome cherche toujours a acquérir la configuration électronique la plus stable qui est celle du gaz rare le plus
proche dans la classification périodique. Pour acquérir une structure électronique en octet, les atomes peuvent : - Gagner ou perdre des électrons pour former des ions.

- Former des liaisons covalentes par la mise en commun d’une ou plusieurs paires d’électrons. - Remarque : - Les paires d’électrons sont appelés doublets de liaisons, on les représente par un tiret entre les deux atomes » Exemples : - La molécule de dichlore Cl2. Mise en commun Schéma de Lewis La molécule de dichlore Cl2 - La molécule d’eau H20.
Mise en commun Schéma de Lewis La molécule d’eau H20 - La molécule de dioxyde de carbone CO2. Mise en commun Schéma de LewisLa molécule de dioxyde de carbone CO2 » Remarques : - Les paires d’électrons liées sont engagés dans une liaison covalente. On parle aussi de paires liantes ou de doublets liants. - Les paires d’électrons libres ne
sont pas engagés dans une liaison covalente. Elles sont attachées a un seul atome. céach tao lién két trong pdf

On parle de paires non liantes ou de doublets non liants. 4)- Insuffisance du modele de Lewis. - La formule de Lewis ne rend pas compte de la géométrie des molécules et du caractere dirigé des liaisons covalentes. II- La méthode VSEPR. 1)- But de la méthode. - C’est une méthode assez récente (1960) que I’on doit a Ronald J. GILLEPSIE (chimiste
canadien) - Le sigle est 1’abréviation de VALENCE SHELL ELECTRON PAIR REPULSION - C’est-a-dire répulsion des paires d’électrons de la couche de valence. La méthode VSEPR permet, apres analyse du schéma de Lewis, de prévoir la géométrie des molécules ou ions simples. Elle s’applique a des molécules ou des ions du type : AXnEp - A désigne
I’atome central qui est lié a n atomes X et qui posséde p paires d’électrons libres (ou p doublets non liants). » Exemples :La molécule de Atome cental A : atome de carbone Cdioxyde de Il engage 2 liaisons doubles avec 2 carbone atomes d’oxygene O : n = 2 CO2 L’atome central C ne possede pas Schéma de Lewis de paires libres : p = 0. Type : AX2
Atome cental A : atome d’oxygene O La Il engage 2 liaisons simples avec 2 atomesmolécule d’hydrogene H : n = 2d’eau H20 L’atome central O posséde 2 paires libres : p = 2. Schéma de Lewis Type : AX2E2 - Représentation schématique : 2)- Principe de la méthode : La géométrie d’une molécule ou d’un ion dépend du nombre total de paires
d’électrons (doublets d’électrons) de la couche de valence de 1’atome central A. Les paires d’électrons de la couche de valence de l’atome central se disposent de fagon a ce que leurs répulsions mutuelles soient minimales (c’est-a-dire que leurs distances soient maximales) III- Molécules de type AXn avec liaisons simples. 1)- La méthode VSEPR. -
Tableau :Type demolécule AX2 AX3 AX4Nombrede paires 2 3 4 liantesd’électron s Atome central tétragonal Atome central trigonal Atome central digonalGéométri e X—A —X de lamolécule Molécul e linéaire Molécule trigonale plane Molécule tétraédrique 2)- Applications : a)- Donner la géométrie des molécules suivantes : BeCl2, BF3, CH4. Pour
appliquer la méthode VSEPR : - On compte les paires liantes de la couche de valence de 1’atome central en s’aidant de la formule de Lewis - On en déduit la géométrie de la molécule ou de I'ion en s’aidant du tableau. nufolaxobasub.pdf /Be — Cl = 225 pm Mise en commun Géométrie de la moléculeBeCl2 o = 180 ° Schéma de Lewis Molécule linéaire
Formule développée Type : AX2 Mise en commun Géométrie de la molécule Schéma de Lewis ¢B - F = 129 pmBF3 a = 120 ° Formule développée Type : AX3 Mise en commun Géomeétrie de la molécule Schéma de Lewis ¢C - H = 109 pmCH4 o= 109°28’ Formule développée Type : AX4 b)- Ecrire la formule de Lewis de I’ion ammonium. Proposer une
structure géométrique pour cet ion (VSEPR). Schéma de Lewis de chaque atome : /N - H = Géométrie de la molécule 101 pmNH4+ a= 109°28’ L’atome d’azote a perdu un électron : Formule développée Type : AX4 c)- Ecrire la formule de la molécule éthane C2H6. Proposer une structure géométrique pour cette molécule (VSEPR). Géométrie de la
molécule : Schéma de lewis de chaque atome : On prend individuellement chaque atome de ¢C - H = carbone. escalas de acordeon de botones en sol pdf de un amor 109 pm ¢C - C = 153C2H Formule développée pm 6 a= La molécule est de type AX3X' analogue 109°2 a AX4. 8’ Chaque atome de carbone est tétraédrique, mais le tétraedre formé est
irrégulier. Type : AX4 - Remarque : ces caractéristiques se retrouvent dans tous les alcanes : - Carbone tétragonal - Angle entre 2 liaisons 109°28’d)- Conclusion : Une molécule de type AXnYm a une structure géométrique semblable a celle d’'une molécule de type AXn+m La méthode s’applique également aux ions polyatomiques. IV- Molécules de type
AXn avec liaisons multiples.1)- La méthode VSEPR. On compte le nombre de liaisons entourant 1’atome central, chaque liaison multiple comptant comme une liaison simple. On en déduit la géométrie de la molécule ou de I'ion conditionnée par la répulsion minimale. insi hing j hrmann

» Remarque : - Une liaison multiple est toutefois plus répulsive qu’une simple liaison. - Une triple liaison est plus répulsive qu’une double liaison. - Les angles formés par des doubles liaisons sont plus grands que ceux formés par des simples liaisons.2)- Exemples de molécules :a)- Donner la représentation de Lewis de la molécule de dioxyde de
carbone. Donner son type et sa géométrie. solving equations pre algebra worksheet

La molécule Schéma de Lewis de la Géométrie de la molécule de molécule : dioxyde de carbone CO2 Molécule linéaire Type : AX2 b)- Donner la représentation de Lewis de la molécule de d’éthene. Donner son type et sa géométrie. - On prend individuellement chaque atome de carbone comme atome central. La Géométrie de la moléculemolécule de
Schéma de Lewis de la molécule : On prend individuellement chaque atome de carbone comme atome central. On faitdioxyde la méme chose pour chaque atome de de carbone.carbone Le type est AX2X’ qui est analogue C2H4 a AX3 pour chaque atome de carbone. Chaque atome de carbone est trigonal. Type : AX3 pour chaque atome de carbone »
Insuffisance du modele : - La méthode VSEPR ne permet pas de déterminer completement la géométrie de la molécule. - L’association de et peut donner : 2 1 o u- L’étude stéréochimique montre que la molécule est plane. Géométrie de la molécule o« = 117,4° B = 121,3° ¢C - H = 109 pm ¢C = C = 134 pm » Les caractéristiques géométriques obtenues
avec l’éthene se retrouvent dans tous les alcenes.- Les 2 atomes de carbones doublement liés sont trigonaux,- Les angles sont voisins de 120 ° pour les atomes trigonaux. V- Molécules de types AXnEp. 1)- Méthode VSEPR. On compte le nombre total de paires d’électrons liés et libres entourant 1’atome central sans les différencier. the armed man sheet
music pdf

On en déduit la géométrie de la molécule ou de l'ion conditionnée par la répulsion minimale. Une paire d’électrons libres est plus répulsive qu’'une paire d’électrons liés. - L’angle entre deux paires libres est plus grand que I’angle entre deux paires liantes. 2)- Cas importants. Paires 1 2 1libres pType demolécule AX3E1 AX2E2 AX2E1 sGéométri e Ou
Angle o < 109,5 ° a0 < 109,5 ° B < 120 °Structure Pyramidale trigonale Angulaire ou coudée Structure angulaire 3)- Exemples de molécules et d’ions. - Donner la représentation de Lewis des molécules et ions suivants : - H20, H30+, OH-, NH3, CO32-, de I’ozone O3, - Donner le type et en déduire la géométrie. Géométrie de la molécule Arrangement
tétraédrique Schéma de Lewis de la molécule : La molécule d’eau H2 O Molécule coudée o < 109,5 ° o = 104,5 ° Type : AX2E2 Géométrie de 'ion Schéma de Lewis Arrangement tétraédrique de 1'ions : L'ionoxonium H3 O+ L’oxygene est tétraédrique L’'ion oxonium a une structure Pyramidale a base triangulaire a < 109,5 ° a« = 107,5 ° Type : AX3E
Schéma de Lewis : Géométrie L'ioncarbonateCO32- Forme triangulaire plane Carbone trigonal Type : AX3 Schéma de Lewis : La Géométriemolécul e Forme triangulaire planed’ozone Oxygene trigonal O3 La regle de I'octet n’est pas vérifiée pour I’atome d’oxygene central La regle de 1'octet est vérifiée pour tous les atomes d’oxygene o = 120 ° Type :
AX2E1 - Déterminer la représentation de Lewis de la molécule d’acide méthanoique CH202.

- En déduire sa géométrie a I’aide de la méthode VSEPR. Géométrie L’atome de carbone joue un role central Carbone trigonal Schéma de Lewis : La molécule d’acideméthanoiqueCH2 O2 L’atome d’oxygéne 2 est tétraédrique a = 120 ° B = 105 °Type de I’atome de carbone central : AX3 Type de I’atome d’oxygéne 2 : AX2E2 Action(s) SizeTaille
FileFichier 1.64 Ko KB readme.txt 834.05 Ko KB lewis vsepr /01-10.tns 585.66 Ko KB lewis vsepr /11-18.tns
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