m Chapiree B3 MOLECULES ET SOLVANTS

CHAPITRE 13 : STRUCTURE DES ENTITES CHIMIQUES

Une espece chimique est caractérisée par ses propriétés physiques. Celles-ci sont associées a des grandeurs ma-
croscopiques mesurables comme la température de changement d’état ou bien la densité par exemple.

Tout I’enjeu de ce chapitre, sera d’introduire les éléments d’un modele permettant de décrire ce qui, a 1’échelle
microscopique permet d’expliquer ces propriétés macroscopiques.

— QUESTION |

| - Modele de Lewis de la liaison chimique

A Liaison covalente

DEANITION

Molécule :

Entité polyatomique électriquement neutre.
Ion polyatomique :

Espéce polyatomique électriquement chargée.

Exemple -
DEANITION
Liaison covalente :
Remarque :
Exemple -
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— LIAISON COVALENTE DE LEWIS

.

Remarque :

B Regles de stabilité

Ces regles ne sont valables que jusqu’a Z = 18.

— REGLE DU DUET €T DE L'OCTET

Les atomes tendent & former des édifices chimiques (molécules ou ions) dans lesquels ils sont entourés
de :

e 2 électrons (1 doublet) pour 'hydrogene (et I’hélium) ;

e 8 électrons (4 doublets) pour la plupart des éléments des 2e et 3e périodes afin de saturer leur
couche de valence et ainsi, gagner en stabilité.

\.

Remarque -

Vocabulaire -
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APPLICATION DIRECTE N°1

Combien de liaisons font les atomes d’hydrogéne (Z = 1), de carbone (Z = 6), d’azote (Z = 7) et
d’oxygene (Z = 8).

DERANITION

Hypervalence :

Exemple -

C Représentation de Lewis
— REPRESENTATION DE LEWIS

Représentation 2D de la répartition des électrons de valence entre les différents atomes constituant une
molécule ou un ion polyatomique.

— APPLICATION DIRECTE N°2

Donner le schéma de Lewis de 'oxygene et du carbone.

\.

Vocabulaire :
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— METHODE : CONSTRUCTION DE LA REPRESENTATION DE LEWIS D'UN EDIFICE POLYATOMIQUE
1/ Etablir la configuration électronique de chacun des atomes entrant en jeu dans 1'édifice.
2/ En déduire le nombre total d’électrons de valence N, présents dans I’édifice.

3/ Calculer le nombre de doublets D a répartir :

Nv_q

D =——— avec q la charge de I’édifice si c’est un ion

4/ Placer les symboles des atomes (les atomes les plus centraux sont ceux auxquels il manque le plus
de liaisons, les atomes d’hydrogéne sont généralement centraux, comme les halogénes).

5/ Placer des doublets entre tous les atomes voisins
6/ Placer des doublets non-liants et liants afin que :

e le nombre total de doublets soit respecté

e la regle de l'octet soit respectée par chaque atome
7/ Placer les charges formelles éventuelles de chaque atome

8/ Vérifier que la somme des charges formelles corresponde a la charge totale de 1’édifice

— APPLICATION DIRECTE N°3 \
Etablir la représentation de Lewis de I’acide hypochloreux HOCI et de I'acide formique HCOOH.

\.

— METHODE : CALCUL DES CHARGES FORMELLES DE CHAQUE ATOME .

1/ Compter les électrons des doublets non-liants entourant ’atome.

2/ Ajouter au décompte un électron par liaison engagée avec un autre atome.
~» On obtient ainsi le nombre d’électrons N attribués & I’atome au sein de 'entité

3/ La charge formelle gy s’obtient ainsi :

gf = N, — N avec NN, le nombre d’électrons de valence de I'atome dans son état fondamental

\. 7

Remarque :

Représenter les formules de Lewis de I'acide nitrique HNO;, du nitrate NO5 et de 'ozone Oj.

[— APPLICATION DIRECTE N°4 ]

A Remarque importante :
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DERANITION

Mésomérie :

Il - Caractéristiques électrostatiques des édifices polyatomiques

A Electronégativité

@ Introduction

DERANITION

Electronégativité :

Remarque -

Notation :

— DANS LA CLASSIFICATION 2

~ Dans la classification, I’électronégativité augmente quand on se déplace de bas en haut et de gauche
a droite.

@ Electronégativité et orydoréduction

RAPPEL
[—La réduction d’un oxydant se fait par captation d’un électron.




m Chapiree B3 MOLECULES ET SOLVANTS

L’électronégativité étant la capacité a attirer des électrons, il y a un lien.

OXYDOREDUCTION
~~ Les corps simples formés d’éléments tres électronégatifs sont donc de bons oxydants.
~» Les corps simples formés d’éléments peu électronégatifs sont donc de bons réducteurs.

B Polarite

DERNITION

Liaison covalente polarisée :

Exemple -

L’atome le plus électronégatif attire davantage a lui les électrons de la liaison.

— MOMENT DIPOLAIRE PERMANENT ~

Ces deux charges opposées forment un dipole auquel on associe un moment dipolaire permanent défini
par :

Son intensité dépend de ¢ la valeur de la charge positive et de £_ la distance entre les deux noyaux.
Le moment dipolaire est orienté des charges négatives vers le charges positives.

Exemple -
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— MOMENT D'UNE MOLECULE
Le moment dipolaire permanent d’une molécule s’obtient en effectuant la somme vectorielle de tous les
moments dipolaires des liaisons de I’édifice :

\.

— RAPPLICATION DIRECTE N°5

Déterminer la polarité des molécules de dioxyde de carbone, d’ammoniac et de méthane représentées

ci-dessous :
H
AN ‘
lo—c—o0) e, O
P4 H
H
N
™
H\\I \H
H
Remarque -

C Polarisabilité

DERNITION

Polarisabilité : Notée «, il s’agit de la capacité d’une molécule a voir son nuage élec-
tronique se déformer sous ’action d’un champ électrique extérieur.

Remarque :

— A RETENIR

\.

Exemples :



m CHapiTeE 13

Remarque -

lIl - Interactions intermoléculaires

A Interactions de Van der Waals

@ Interaction de Keesom

5+

L
7

5

@ Interaction de Debye

5+

O

5

@ Interaction de London

O O

MOLECULES ET SOLVANTS
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@ Bilan

— INTERACTIONS DE VAN DER WAALS

Nom Type Condition Nature Energie
Keesom
Debye
London
Ces différentes interactions sont modélisées par des liaisons appelées liaisons de Van der Waals.

Remarques :

Prenons quelques données d’énergies de liaison en kJ.mol ™! :

Molécule Type Keesom | Debye | London
H,0 Tres polaire 36 1,9 9,0
HCI1 Polaire 3,3 1,0 17
CO Peu polaire 0,07 0,3 73

Ar Apolaire 0 0 8,5

Sauf dans les cas tres polaires, 'interaction dipdle induit - dip6le induit domine, la polarisabilité domine souvent
sur la polarité.

B Liaison hydrogene

DERNITION

Liaison hydrogeéne :

Notation :

Exemple -

Ordre de grandeur

Remarque -
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— APPLICATION DIRECTE N°6 \
La mesure de P’énergie thermique pour sublimer (H,O (s)—H,0(g)) une mole d’eau correspond & 51,2
kJ.

Sachant que l'oxygene d’'une molécule d’eau sous forme glace possede deux doublets non-liants, il peut
créer deux liaisons hydrogene avec deux atomes d’hydrogene de molécules d’eau environnantes.
En déduire 'ordre de grandeur de 1’énergie d’une liaison hydrogene.

DERANITION

Proticité d’une espece chimique : Capacité a former des liaisons hydrogene.

~~ Une espeéce capable de former des liaisons hydrogeéne est qualifiée de protique ou
protogeéne.

~> Une espéce incapable de former des liaisons hydrogene est qualifiée d’aprotique.

Remarque -

IV - Conséquences macroscopiques des interactions moléculaires

DEFNITION

Espéce chimique :

ATTENTION

A Changement d'état du corps pur

DERNITION
Corps pur :

~~ Comment expliquer [évolution des températures de changement détat des corps pur présents dans le tableau ¢

Gaz rare | He | Ne | Ar | Kr | Xe
Trs (K) | 3 [ 24 | 84 | 117 | 161
Toap (K) | 4 | 27 | 87 | 120 | 165

Températures de changement d’état des gaz rares

10
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~~ Comment expliquer les particularités locales de lammoniac, du fluorure dhydrogéne et de [eau @

MOLECULES ET SOLVANTS

6 (°C)

A
100 + H50

Corps pur | NH; | PH; | AsH; | SbHy
Ovap (°C) | -33,5 | -87,8 | -62,5 | -17,0

Corps pur | HF | HCI | HBr HI 0
Ovap (°C) | 19,5 | -85,1 | -66,8 | -35,4

Corps pur | CH, SiH, | GeH, | SnH,
Ovap (°C) | -161,6 | -111,4 | -88,5 | -52,0

Corps pur | H,O | H,S | HySe | HyTe
evap (OC) 100,0 —60,2 _4]_74 _272

-100 -+
Températures d’ébullition de quelques corps purs

L]
CH,

Evolution des températures d’ébullition des corps purs

— INTERACTIONS €T CORPS PUR

Remarque -

& Remarque importante :

1l
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B Miscibilité
— RAPPEL

Deux liquides sont miscibles s’ils forment un mélange homogene.
Si le mélange est hétérogene, ils sont alors non miscibles.

\.

— CONDITION DE MISCIBILITE

— APPLICATION DIRECTE N°7

1/ L’eau et le cyclohexane ne sont pas miscibles, I'expliquer :

CHy
~ ~
CH, CH,

H,0 CHy CHy
~ -
CH,
2/ Que dire de l'eau et de I’éther diéthylique ?
CH2 CHQ
SN N
CH3 0 CH3
Solvant Protique | Moment dipolaire p (D) | Permittivité relative e,
Eau 1,8 78,5
Ethanol 1,7 24,3
Acide éthanoique 1,5 6,2
Ether diéthylique 1,1 5,7
Ethanoate d’éthyle 1,8 6
Propanone 2,7 20,7
Cyclohexane 0 1,0
Toluene 0,4 2,4
o o
H H
\O/
eau éthanol acide éthanoique
[e]
O H g H
NN
~o~ | Ao~ |
HH HH
éther diéthylique éthanoate d'éthyle propanone (acetone)
CH,
H H
)
> H H
cyclohexane toluene H

12



m Chapiree B3 MOLECULES ET SOLVANTS

. Choisir un solvant pour une dissolution
— RAPPEL

Une solution est un mélange dans lequel une espéce appelée solvant est en tres large exces devant les
autres appelées solutés.

— POLARITE €T PROTICITE VS SOLUBILITE

3
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(Conséquence

DERNITION

Pouvoir dispersant d’un solvant :

Remarque -

14



	ModÃ¨le de Lewis de la liaison chimique
	Liaison covalente
	RÃ¨gles de stabilitÃ©
	ReprÃ©sentation de Lewis

	CaractÃ©ristiques Ã©lectrostatiques des Ã©difices polyatomiques
	ÉlectronÃ©gativitÃ©
	PolaritÃ©
	PolarisabilitÃ©

	Interactions intermolÃ©culaires
	Interactions de Van der Waals
	Liaison hydrogÃ¨ne

	ConsÃ©quences macroscopiques des interactions molÃ©culaires
	Changement d'Ã©tat du corps pur
	MiscibilitÃ©
	Choisir un solvant pour une dissolution


