TP n°17 : Structure et formules de quelques molécules

Quelques rappels pour commencer...
Les atomes sont électriquement .............., ils contiennent ainsi autant de ……….…. que d’…….……. . 

Le nombre d'électrons du nuage électronique correspond alors au .................   .................... noté ...........

La …….……   ………..…….. nous donne la répartition de ces électrons sur les différentes couches.

I. A propos des atomes et de la classification périodique

· Les éléments rangés sur une même ligne sont dans l'ordre de   .................   ................. croissant.

· Les éléments d'une même colonne ont le même nombre d'électrons sur leur couche ...................... . Ils appartiennent à une même ....................... et ils possèdent des propriétés chimiques ..........................

· La stabilité d’un élément dépend du nombre d’électrons qu’il possède sur sa couche externe. Les éléments les plus stables sont les …….. …… qui se situent dans la dernière colonne de la classification. Ils possèdent ……. électrons sur leurs couches externes (sauf l’hélium qui n’en possède que 2).

· Tous les autres éléments cherchent à avoir la même ………… …………………. que le gaz rare le plus proche en gagnant ou en cédant des …………… Ils cherchent donc tous à s’entourer de 8 électrons : un octet (excepté l’hydrogène qui cherche à avoir 2 électrons : un duet)

II. La formation d’une molécule.

Les atomes peuvent s'associer entre eux pour former des espèces chimiques neutres (c’est à dire non chargées) plus ou moins complexes appelés molécules. Les différentes étapes qui vont suivre vont vous permettre de construire des molécules et de justifier leur formation.

· La formule brute d’une molécule indique :


· les symboles de tous les éléments;

· le nombre d'atomes de chaque élément (en indice après le symbole de l’élément)

Exemple : la molécule suivante C3H6O contient …. atomes de carbone, …. d’hydrogène et …..oxygène

1ère étape : compléter le tableau en inscrivant à partir du nom les formules brutes des molécules que vous connaissez. 

Exemple de molécule : tétrafluorure de silicium SiF4 (1 atome de silicium et 4 atomes de fluor)

2ème étape : compléter le tableau ci-dessous en donnant la structure électronique des différents atomes rencontrés. 

Exemple : pour le silicium (Z=14) donc  K2L8M4 ;  pour le fluor (Z=9) donc K2L7

Eléments
H
C
N 
O
Cl

Représentation
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Structure électronique






3ème étape : calculer le nombre total d’électrons sur la couche externe de tous les atomes de la molécule

Exemple : on a 4 électrons pour le silicium et 7 pour chaque atome de fluor, ce qui fait un total de 4+7*4=32 électrons . 
Tous les électrons de la couche externe s’unissent pour faire une paire d’électrons (ou un doublet). 

4ème étape : calculer le nombre de doublets formés par les électrons des couches externes.

Exemple : la molécule de SiF4 possède 32 électrons sur les couches externes des atomes, pour former un doublet il faut 2 électrons, on aura donc 32/2=16 doublets d’électrons.

Deux atomes s’unissent en se prêtant mutuellement des électrons de leur couche externe. L’union se fait alors par la mise en commun de 2 électrons (chaque atome en donnant un à l’autre). La liaison entre chaque atome porte alors le nom de liaison de covalence. Le nombre de liaison de covalence correspond à la moitié du nombre total d’électrons à gagner pour avoir une structure électronique stable (car pour une liaison, il faut 2 électrons). Une liaison de covalence est constituée d’un doublet liant d’électrons.

5ème étape : Calculer le nombre d’électrons total à gagner par tous les atomes pour que chacun ait une structure électronique stable (c’est à dire celle du gaz rare le plus proche). 

Exemple : 

pour le silicium, il lui manque 4 électrons pour avoir une structure en K2L8M8
pour chaque fluor, il manque 1 électron  pour avoir une structure en K2L8. Pour les 4 fluor, il manque alors 4 électrons soit au total pour la molécule 4+4=8 électrons.

6ème étape : En déduire le nombre de liaison de covalence (ou doublet liant). 

Exemple : nous avions 8 électrons pour la molécule de SiCl4 qui vont donner 8/2= 4 liaisons de covalence (ou 4 doublets liants).
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7ème étape : la formule développée d’une molécule fait apparaître les liaisons de covalence entre chaque atome de la molécule. Sachant que l’on peut avoir des simples       , doubles      ou triples      liaisons, complétez le document en donnant la formule développée des molécules.

Exemple : 

Tous les électrons ne participent pas aux liaisons. Ceux qui ne participent pas forment des doublets non liants. 

8ème étape : calculer le nombre de doublets non liants 

Exemple : Pour SiF4 nous avions 16 doublets avec 4 liants, on a donc 16-4=12 doublets non liants
9ème étape : Répartir les doublets de la molécule en doublets liants ou en doublets non liants en respectant la règle du duet  pour l’atome d’hydrogène et la règle de l’octet pour les autres.
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10ème étape : utiliser le logiciel Hatier 2nde (dossier physique du bureau) pour construire les molécules et dessiner leurs géométries.
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