I) Configuration électronique d'un atome

I-1 définition

Les électrons qui gravitent autour du noyau d'un atome, se répartissent en couches électroniques notées n=1,n=2,n=3
efc. A chaque couche n, correspond des sous-couches appelées s, p, d etc.

La configuration électronique d'un atome décrit la répartition des électrons dans les différentes sous-couches électroniques.

n=1 ‘J(S/ Regle de remplissage : suivant le hombre d'électrons on remplit les couches et les
n=2 ‘Z/S/ sous couches électroniques en s'aidant du schéma suivant (régle de Klechkowski).
n=3 - les sous couches s (1s, 2s 3s...) peuvent recevoir au maximum 2 électrons

- les sous couches p au maximum 6 électrons
h=4 - les sous couches d au maximum 10 électrons
n=>5 d ‘s - les sous couches f (4f, 5f) au maximum 14 électrons
n=6 d ... On commence d remplir la sous couche 1s. Quand elle est saturée a 2 électrons,

on remplit la 2s. Quand elle est saturée a 2 électrons on commence a remplir la
2p. Quand elle est saturée avec 6 électrons, on commence a remplir la 3s etc.

Exemple :

Numéro | Nom de | ombre

3p 2p de la|la d’électrons

maximum dans les
couche couche
sous-couches

35 25 1 K § (2 électrons)

§ (2 électrons)

P (6 électrons)

§ (2 électrons)
3 ™M

P (6 électrons)

Ordre de remplissage des sous-couches
15  électroniques :
noyau 1s 252p 353p

Mocdéle de Bohr de I'atome

- I'atome de chlore posséde 17 électrons quelle est sa configuration électronique ?

I-2 électrons de valence

Pour les atomes de numéro atomique Z < 19, les électrons appartenant a leur derniére couche électronique 'n' sont appelés
électrons de valence.

Exemple : I'atome de chlore possede ..................... électrons de valence puisque sa couche n = .........cccccececeieiereenenen. NE

COMPOIte QUE....ceeeeeccerereees ceeeeeennnn€lectrons. Ce sont les électrons de valence les plus éloignées du noyau qui vont se
lier aux électrons de valence d’autre atome pour former des molécules.

Atomes Nombre d’électrons Configuration électronique Nombre d’électrons de valence
Hélium :Z2=2

Magnésium Z = 12

ArgonZ=18



https://fr.wikipedia.org/wiki/R%C3%A8gle_de_Klechkowski

IT) classification périodique des éléments chimiques

II-1 structure du tableau périodique des éléments (tableau de Mendeleiev)

On classe actuellement les éléments chimiques dans un tableau. Le tableau périodique des éléments comporte 118 éléments
chimiques connus. I| est constitué de 32 colonnes et de 7 lignes ou périodes. Les éléments sont classés par numéro atomique
Z (= nombre de protons) croissant.
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II-2 Classification simplifiée des 18 premiers éléments

Ecrire la configuration électronique en dessous de chaque élément chimique.

Numéro de
colonne

Couchen =
1

Couchen =

2

Couchen =

3

Nombre
d’électrons

Période 1

Période 2

Période 3

de valence

13

14

15

16

17

18

C

Carbone
Z=6

(0]
Oxygene
Z=8

Al

Aluminium

Si
Silicium

14

P

Phospho

Z=15

re

S
Soufre

16

cl
Chlore

17

Ar
Argon

18




La premiere période (ou premiere ligne) correspond a la couche n = __. Elle correspond aux éléments ne possédant
gu’une sous-couche . La seconde période correspond a la couche n = soit les sous-couches et

On distingue les blocs ‘s’ : 1s, 2s, 3s et les blocs p : 2p, 3p. Entourer les dans la classification.

1 18

M5 Block M d Block
p Block W1 Block m

Dans une méme colonne, les atomes des éléments ont .. iun

¢lectron de valence pour les atomes des éléments de la pr‘emter‘e colonne 2 pour ceux de Ia seconde colonne 3 pour ceux de la
13ieme etc.

Ils ont des propriétés chimiques .. .. et constituent une

..................... chimique.
Les éléments de la derniere colonne du Tableau de Mendele«ev appar‘hennenT ala famllle des gaz nobles. Ils sont tres
.car ils ont ..

Exercice : a partlr de Ia conflguratlon electronlque (et sans regarder Ie tableau S|mpI|f|e I) retrouver la place de

Configuration électronique Numéro de période Numéro de colonne Nom de I'élément

1522522p5

1522522p63523p3

1522522p63523p6

1522522p6351

I’éléments dans le tableau périodique :

I- régle de stabilité
Les gaz nobles sont peu présents dans I'atmosphere terrestre. Ce sont les éléments chimiques les plus stables. lls sont
inertes chimiquement c’est-a-dire qu’ils ne participent a aucune réaction chimique. Ills ne forment ni ions ni molécules.

Au cours des transformations chimiques, les atomes cherchent a gagner en stabilité. Pour cela, ils cherchent a obtenir la méme
configuration électronique que le gaz noble le plus proche dans la classification périodique c'est-a-dire soit 2 électrons sur leur

derniére couche (regle du duet) soit 8 électrons sur leur derniere couche (régle de l'octet). Ils se transforment alors en ions
ou en molécules.

II- formation des ions monoatomiques

Au cours des réactions chimiques certains atomes vont perdre ou gagner des électrons pour obtenir la configuration
¢lectronique des gaz nobles.

Exemple :




1) un atome de chlore posséde 17 électrons. Sa configuration électronique est 1s*2s*2p°3s°3p°. Pour obtenir une
structure électronique stable de I'octet) il va gagner un électron et se transformer en I'anion chlorure de formule CI.
L’anion CI" posséde 18 électrons. Sa configuration électronique est alors identique a I’Argon : 1s*2s*2p®3s23p°®

2) 'atome de lithium Li posséde 3 électrons. Sa configuration électronique est 1s°2s'. Pour obtenir une configuration
électronique stable il va perdre un électron et se transformer en cation lithium de formule Li*. Le cation Li" posséde 2
électrons. La configuration électronique est alors identique a celle de I’'Hélium : 1s°.

Exercice 1

atome Configuration nombre d’électron | Configuration Formule de I'ion
électronique de a gagner /perdre ? | électronique de
I'atome I'ion

Fluor 1522522p5

Magnésium 15°25°2p°3s”

Argon 1522522p63523p6

Aluminium 15°2s°2p°3s°3p*

Soufre 1522522p63525’>p4

Oxygene 1522522p4

Exercice 2: a partir du tableau, déterminer quel type d’ion (X', X**, X**, X', X*) vont former les atomes
des éléments des colonnes suivantes :

Colonne (tableau simplifié) | Type d’ion Exemple de formule d’ion | Cation ou anion ?

N(W|IN (-

8
‘ Les atomes des éléments d'une méme colonne forment des ions monoatomiques de méme charge.

III- formation des molécules

Rappel : Une molécule est constituée d’un assemblage d’atomes. Elle est électriquement neutre. Chaque molécule est
représentée par une formule brute qui traduit sa composition. Pour écrire la formule brute d’une molécule, on écrit cote
a cote les symboles des atomes qui la constituent, en précisant en indice, a droite du symbole, le nombre d’atomes.

Exemples :
- la molécule d’eau de formule brute H,0 est constitué de 2 atomes d’hydrogene et d’'un atome d’oxygene

- la molécule de méthane de formule brute CH, est constitué d’un atome de carbone et 4 atomes d’hydrogene

Comment se lient les atomes au sein de la molécule ? Au sein de la molécule, les atomes se lient grdace a des liaisons
covalentes. Une liaison covalente entre deux atomes correspond a une mise en commun de deux de leurs électrons de valence.
Ces 2 électrons forment un doublet d'électrons appelé doublet liant. Les deux électrons mis en commun sont localisés entre les
deux atomes. La liaison covalente se représente par un tiret entre les symboles des deux atomes. Une liaison covalente peut
étre simple (2 électrons), double (4 électrons) voir triple (6 électrons).

H H

. |
CHy —» H"(‘"H —» H—C—H

. |

H H

Exemple : la molécule de méthane possede 4 liaisons
covalentes simples représentées par 4 tirets entre les
le carbone et les 4 atomes d'hydrogene.



Pourquoi les atomes se lient-ils les uns aux autres ?

Les atomes qui ne sont pas stables chimiquement vont, grdce aux liaisons covalentes, acquérir une structure stable identique a
celle des gaz nobles avec soit 2 électrons sur leur couche externe (cas de I'hydrogene, regle du duet) soit 8 électrons sur leur
couche externe (régle de l'octet). Les électrons des doublets liants appartiennent aux 2 atomes.

Les doublets de la couche externe qui ne sont pas liés aux autres atomes sont appelés des doublets non liants.

H—O0—H
Ils appartiennent uniquement a l'atome sur lequel ils sont situés. On les représente par un tiret. -
Lacune électronique
Une lacune électronique est une couche électronique vide pour un atome ou un ion. On peut la P
représenter par un rectangle.
H

Représentation de Lewis (schéma de Lewis)

La représentation de Lewis d'une molécule permet de représenter les doublets liants et non liants d'une molécule. Les doublets
liants se représentent par un trait entre les symboles des atomes et les doublets non liants se représentent par un trait a
coté du symbole de cet atome.

Exemple : la molécule d’'ammoniaque de formule brute NH; a pour
représentation de Lewis :
H—N—H
||_| Elle comporte 3 liaisons covalentes simples, donc 3 doublets liants, et un doublet
non liant sur I'atome d'azote.
Chaque atome d'hydrogene possede 2 électrons ; la régle du duet est respectée

L'atome d'azote posséde 3 doublets liants et un doublet non liant, il posséde donc 8 électrons ; la régle de
I'octet est respectée.

Méthode pour écrire le schéma de Lewis d’un atome

Méthode avec I'atome de soufre S (Z= 16)

1) Ecrire la structure électronique
2) Donner le nombre d’électrons de valence

3) Répartir autant de points que d’électron de valence autour des 4 c6tés du symbole de I'atome (il faut
« tourner » autour de I'atome)

4) A partir du 5°™ électron, il faut regrouper les électrons par paire (= doublet non liants) en faisant un tiret

5) Le nombre d’électron qui reste est appelé électron célibataires : il représente le nombre de liaisons
covalentes possibles




Atome Hydrogene H Carbone C Oxygeéne O Chlore Cl Azote N Soufre S
Couleur du . .
. blanche noire rouge verte bleue jaune
modele
Structure

électronique

Nombre
d’électrons sur
la couche
externe

Combien
d’électrons
manque-t-il
pour suivre

I'octet (duet) ?

Nombre de
liaisons
covalentes

Nombre de
doublets non
liants

Schéma de
Lewis

Type de liaisons
covalentes

Exemples : écrire les formules de Lewis des espéces suivantes et vérifier la stabilité de ces molécules (régle

de I'octet ou duet) . 02, Hz, Nz, Hzo, COz, NH3, CH4, HC', CH3C|, HCN, C4H3




Schéma de Lewis d'un ion monoatomique

Méme méthode que pour les atomes mais on ajoute les charges en les entourant pour ne pas confondre
avec les doublets.

Exemples : ion chlorure, ion oxyde...

Schéma de Lewis d'un ion polyatomique

Méme méthode que pour les molécules mais si le doublet liant d'un atome devient un doublet liant, alors
I'élément porte une charge positive.

Exemple : ion oxonium H3;O"

Si le doublet liant d'un atome devient un doublet non liant, alors I'élément porte une charge négative.

Exemple : ion hydroxyde HO

Ion phosphate PO,*

TIon amidure NH,

Lacune électronique :

C'est I'absence d'un doublet d'électrons par rapport a la structure électronique de I'atome du gaz noble
qui suit I'élément dans le tableau périodique. On la représente par un rectangle vide a c6té de I'élément.

Exemple :
Chlorure d'aluminium AICl;: il manque un doublet a I'atome d'Al : il a donc une lacune électronique.

Ton hydrogene H’, il manque un doublet liant a I'atome de H : il a donc une lacune électronique

Ton Sodium Na" :



A) REGLE DE LA REPULSION DES PAIRES ELECTRONIQUES

Les charges électriques de mémes signes se repoussent.

Dans les molécules, les doublets, qu'ils soient liants ou non liants sont chacun constitués de deux électrons,
c'est & dire de deux charges négatives. lls exercent donc les uns sur les autres des forces de répulsion.

Pour expliquer la géométrie des molécules, on considére que les doublets liants et non liants, s'orientent
dans I'espace de fagon 2 minimiser les repulsions :

les doublets se tiennent donc le plus loin possible les uns des autres. C'est ce que I'on appelle le « modéle
de Gillespie ».
Remarques :
1) cas des liaisons multiples :
les doublets liants participants a des liaisons multiples (double ; triple .... ) sont contraintes de rester
proches entre elles « elles compte pour une seule paire électronique »
2) notation des structures géométriques
On désigne par A I'atome central et par X les atomes quels qu'ils soient auxquels A est liés et par E les
doublets non liants entourant I"'atome central A
On indique en indice & droite :
- de X le nombre d’atomes liés a I'atome central
- de E le nombre de doublets non liant (I'indice 1 n"est pas écrit il est sous entendus
exemple
AX4E signifie que I'atome central est lié 4 3 autres atomes et que |'atome central posséde un doublet
non liant

B) EXEMPLES

1) Molécules sans doublets non liants sur I'atome central :

Structure AX, AX, AX,

géométrique

Exemples )
formule de LN |
Lewns Ce H-C=N | 0=C=0 I S N
G

W Sy |L

noms Acide Dioxyde de j ]
cyanhydrique carbone méthanal
Géométrie de o Toi o ol
la molécule Linéaire rigonale plane
180°

-




2) Molécules avec des doublets non liants sur 'atome central :

Structure
geomeétrique

AXGE

Exemples
formule de H
Lewis de

maolécules

IOMmSs

Géométrie de

Pyramide|
la molécule

trigonale

ammoniac

C) REPRESENTATION DES MOLECULES TRIDIMENSIONNELLES : 1A
REPRESENTATION DE CRAM.
Elle est utilisée pour représenter les molécules tridimensionnelles et que I'on souhaite représenter
sur une feuille de papier, c'est a dire en deux dimensions.
On n'utilise pas une perspective cavaliére, mais une autre représentation plus simple.
1) Exemple d'une molécule tétraédrigue

La molecule est representee de sorte que

- trois des cing atomes scient dans le meme plan :
l'atome central et deux atomes periphériques.

- Les deux autres atomes péripheriques se
retrouvent alors hors du plan : I'un devant et

I'autre derriere.

- Les paires non liantes sont représentées par un

tiret.

Par convention, on représentera par :

Un trait plein correspond a une
liaison dans le plan de

representation

Un triangle en contours pleins
correspond a une liaison qui
pointe vers l'avant du plan de
représentation

Un triangle hachuré représente
une liaison qui pointe vers
l'arriere du plan de representatio

N

Y

g




2] exemples connaitre

Nombre de paires
non liantes autour 1 2 3
de 1"atome central :

Exemples de } -
molécmnles - CHa INH: HOH
Noms : Hicthane AHIroHiac e

Tétraddrigue ] Pyramide Coudée
H frigconale
' e’

Gémmnétrie de la
molécula :

Représentation de
Cram :

Nombre d"atomes liés chomitria
et,u"c.lu de dovklets non Formule brute Formule de Lewis  |Représentation de Cram M.Ddtle_ de la
liants autour de moélculaire
. molécule
I'atome
CH,
NH;
H,O
CHO
2
C,Hs
CH;




1) Notion d'électronégativité

L'électronégativité (noté avec la lettre grecque « khi» () traduit la tendance naturelle d'un
atome a attirer a lui les électrons

Li
098

Na
093

082
Rb

082
Cs

079
Fr
07

Be
1.57
Mg
131
Ca
1.00
Sr
095
Ba
0.89
Ra
09
La
1

Ac
11

Sc
136

122

*%

Ce
112

Th
13

Ti
154

Zr
133

Hf
13

Rf

Pr
113
Pa
15

v
163

Nb
16

Ta
15

Db

Nd
114

u
138

Sg

Pm  Sm Eu
< S i 7 S
Np Pu Am
1360 | 128 1.13

X n'est pas définie

X augmente de gauche 4

X|augmente de has en haut

droite

2) Polarité des liaisons

Uug Uup Uuh
Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu
2200 MR Rl e | s R st v | i i
Cm Bk Cf Es Fm Md No Lr
128 | g |3 132 |3 || i3 s || R

L¢lectronégativité (de symbole 7 ) est liée a la position de
I’élément dans le tableau périodique :

..................... dans une méme
dans une méme colonne.

e clle augmente de
ligne et de

e clleest pour les gaz nobles qui ne font pas
de liaisons chimiques avec d’autres atomes.

@ Lesatomes ...........ooiiiiiiiiii facilement
des électrons (en haut a droite du tablean périodigue).

@ Lesatomes ........ccooevviiiiiiiiin (ou

électropositifs) facilement des

électrons (en bas a gauche du tableau périodigue).

Lorsqu'il s'établit une liaison covalente entre
on dit que la liaison est polarisée :
* |'atome le plus électronégatif porte une charge électrique partielle négative notée :

* l'autre atome porte une charge électrique partielle positive notée :

deux atomes d'électronégativité assez

Remarque :

Les liaisons entre atomes pourront étre de trois types différents :
c'est-d-dire non polaire, lorsqu'elle relie deux

= la liaison sera
atomes

identiques

ou

des

atomes

équitablement réparti (liaisons H—H, C¢—C¢, C—H) ;

- la liaison sera

> la liaison sera

d'électronégativité trés forte. L'atome le plus électronégatif a totalement capté le
doublet d'électrons de la liaison et les deux atomes sont devenus des ions. La
liaison n'est plus alors covalente et les ions portent des charges entiéres multiples

lorsqu'elle relie deux atomes ayant une différence
d'électronégativité moyenne ou forte (> 0,5). Le doublet d'électrons est plus proche
de 'atome le plus électronégatif (liaisons O*—H™, N*—H", ¢*—0%) ;

difféerents
d'électronégativité faible (< 0,5). Le doublet d'électrons de le liaison est alors

une différence

H—H

liaison apolaire

ayant

3+ 3-
H—-C?

liaison polaire

lorsquelle relie deux atomes ayant une différence

de la charge élémentaire e.

Na* C&

liaison ionique




¢ PO
B i B A=z =g C ’
A-8 =
AEN =0 O0<AEN < ~1.7 AEN > ~1.7
Liaison covalente apolaire (non Liaison covalente polarisée (ou Liaison ionique relie deux atomes
polarisée ou non polaire) relie deux polaire) relie deux atomes ayant un Ay | ayantun Ay trés forte, (> 2).Le
atomes identiques ou deux atomes moyen a fort (entre 0,3 et 2,0). Le doublet d'électrons est capté par
ayant un Ay trés faible(< 0,3). doublet d'électrons partagé est attiré l'atome le plus électronégatif etles
Le doublet d'électrons partagé est par I’atome le plus électronégatif qui deux atomes deviennent des 1ons,
équitablement réparti entre les deux porte alors une charge partielle 8-, porteurs de charges « entiéres »,
atomes. ’autre portant une charge 3+ multiples de la charge électrique
élémentairee.

3.Molécule polaire

On dit qu'une molécule est polaire lorsque le centre géométrique des charges particelles
négatives est dif férent du centre géométrique des charges électriques partielles positives.

Exemples : Les molécules : HC/, CO,, H,S, CH,, H,0, O, , NH3, COCI, sont-elles polaires ou apolaires ? L’expliquer en
indiquant ou se situe le barycentre (« centre géométrique ») des charges partielles positives et négatives.



