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C5 | Chimie
Agencement a I’échelle atomique de la matiere

(©) Prérequis
Cours atomistique Lycée (2n%)
Notion d’atome / molécule / ion Lycee
Lecture du tableau périodique des éléments Lycée

| Vers le tableau périodique des éléments

ILA Constitution des atomes

Un atome est constitué de trois types de particules :
~ les protons, de charge +e et de masse m,, ~ 1,67 x 10~%" kg;
~+ les neutrons, de charge nulle et de masse m,, ~ 1,67 x 107%" kg;
~ les électrons, de charge —c et de masse m, ~ 9,11 x 10731 kg

Remarque : seul I'électron est une particule élémentaire, les protons et les neutrons sont
des particules composites constituées de quarks.

La masse de I'atome est essentiellement constituée par la masse des protons et des
neutrons, car la masse de I'électron est tres faible par rapport a celle du proton ou du neu-
tron.

Dans le modele de I'atome de Bohr :

~ le noyau, au centre, regroupe les protons et les neutrons (donc la masse de I'atome) ;

~+ les électrons gravitent autour du noyau dans des couches électroniques (c’est-a-dire
des niveaux d’énergie quantifiés).

Electron
/ e=-1,6101C
me = 9,1.1031 kg

Noyau

Neutron
pas de charge électrique

m, = 1,674.10%7 kg

Proton
e=1,6.1019C
me = 1,672.10-27 kg = 1831 m,

‘e >
~1fm=10"m

~1A=1010m
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Le nombre de protons dans le noyau d’un atome est appelé le numéro atomique 7, tandis

que le nombre total de protons et de neutrons est appelé le nombre de masse A.

Ainsi, on peut noter un atome par sa notation chimique : 2X ou X est le symbole chimique

de 'élément.
Exemples :

~ '2C pour le carbone 12, qui a un numéro atomique Z = 6 et un nombre de masse

A=12;

$

A=14;
120 pour 'oxygéne ;

IH pour 'hydrogéne;

238U pour l'uranium.

235U pour 'uranium 235, qui est un isotope de I'uranium 238.

§f ¢

I.B Le tableau périodique des éléments

1aC pour le carbone 14, qui a un numéro atomique Z = 6 et un nombre de masse

Le tableau périodique des éléments est un tableau qui regroupe tous les éléments chi-
miques connus (tous les X connus) en fonction de leur numéro atomique Z. C’est-a-dire
gu’on ne représente qu’une seule fois chaque élément chimique, méme s’il existe plusieurs

isotopes (comme le carbone 12 et le carbone 14).

Il a été construit par Mendeleiev en 1869, et il est organisé de maniere a regrouper les

éléments chimiques en fonction de leurs propriétés chimiques et physiques :

~+ les colonnes du tableau sont appelées des groupes, et elles correspondent a des

familles d’éléments chimiques qui ont des propriétés chimiques similaires;

~ ils sont organisés par numéro atomique croissant de gauche a droite et de haut en

bas;
1 Atomic 2
1H Symbole Solide ( Métal | &[Non-métai) He
Hydrogéne Nom & Hélium
1,008 Weight o 28 Z Lanthanide| 52 |2 5| 2| @ 4,0026
3 4 Liquide g 28 25 8 & 2| 3 5 6 7 8 9 10
2 Li Be D X S 38 B C N (o) F Ne
Lithium | Béryllium 3 I S®|R Sl S Bore Carbone ' |Azote | Oxygéne  Fluor Néon
694 9,0122 Gaz < E P < £ 10,81 12,011 14,007 | 15999 | 18,998 | 20,180
) 5 Actinide 3
" 12 Q 13 14 15 16 17 18
Na M . Al Si P S Cl Ar
3 Sodium Mag%ésium Rf |nCOnnU Aluminium  Silicium  Phosphore Soufre Chlore Argon
22,990 24,305 26,982 28,085 30,974 32,06 35,45 39,948
19 20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36
4 K Ca Sc Ti Vv Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
Potassium| Calcium | Scandium Titane Vanadium Chrome  Manganése Fer Cobalt Nickel Cuivre Zinc Gallium  Germanium Arsenic  Sélénium | Brome Krypton
39,098 | 40,078 44956 47,867 50,942 51,996 54,938 55845 58933 58693 63546 6538 69,723 72,630 74,922 78971 79,904 83,798
37 38 39 40 a1 42 43 44 45 46 47 48 49 50 51 52 53 54
5 Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te | Xe
Rubidium Strontium  Yttrium Zirconium Niobium  Molybdéne Technétium 'Ruthénium Rhodium Palladium Argent Cadmium Indium Etain Antimoine Tellure lode Xénon
85,468 87,62 88,906 91224 92906 9595 (98) 101,07 102,91 106,42 107,87 112,41 114,82 11871 121,76 12760 12690 131,29
55 56 72 73 74 75 76 77 78 79 80 81 82 83} 84 85 86
6 Cs Ba 57-71 | Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi Po At Rn
Césium Baryum Hafnium  Tantale Tungsténe Rhénium Osmium  Iridium Platine or Mercure  Thallium  Plomb Bismuth ~ Polonium Astate Radon
132,91 137,33 178,49 180,95 183,84 186,21 190,23 192,22 195,08 196,97 200,59 204,38 207,2 208,98 (209) (210) (222)
87 88 104 105 106 107 108 109 110 111 112 113 114 115 116 17 118
7 [Fr Ra 89-103 Rf Db S Bh Hs Mt Ds Rg Cn Nh Fl Mc Lv Ts Og
Francium Radium Rutherfordum Dubnium = Seaborgium Bohrium Hassium = Meitnérium Darmstadtium Roentgenium Copemicium Nihonium Flérovium Moscovium Livermorium Tennesse Oganesson
(223) (226) (267) (268) (269) (270) (277) (278) (281) (282) (285) (286) (289) (290) (293) (294) (294)
Les masses atomiques entre parenthéses sont celles de I'isotope le plus stable ou le plus commun.
57 58 59 60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 70 71
6 La Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm  Yb
Lanthane Cérium iy y i il Europium init Terbium  Dysprosium Holmium  Erbium Thulium  Ytterbium Lutécium
138,91 140,12 140,91 144,24 (145) 150,36 151,96 157,25 158,93 162,50 164,93 167,26 168,93 173,05 174,97
89 90 91 92 93 94 95 96 97 98 99 100 101 102 103
7 Ac Th Pa V) Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md No Lr
Actinium  Thorium inium  Uranium i il éricil Curium Berkélium  Californium  Einsteini Fermium élévi éli L it
(227) 232,04 231,04 238,03 (237) (244) (243) (247) (247) (251) (252) (257) (258) (259) (266)

On nomme les lignes du tableau des périodes et les colonnes des groupes.
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I.C Modéle quantifié de I’'atome

Le nombre d’électrons dans un atome est égal au nombre de protons dans le noyau, car
I'atome est électriguement neutre. Donc, pour un atome de numéro atomique Z,ily a Z

électrons.

D’apres le modéle quantique de I'atome, les électrons sont organisés en couches élec-
troniques : une couche électronique correspond a une période (ligne) du tableau périodique
des éléments. Chaque couche électronique est constituée de sous-couches :

~ la premiére couche électronique (la plus proche du noyau) est la couche s, qui peut
contenir jusqu’a 2 électrons;

~+ |la deuxiéme couche électronique est la couche p, qui peut contenir jusqu’a 6 électrons;
~+ la troisieme couche électronique est la couche d, qui peut contenir jusqu’a 10 électrons;
~+ la quatriéme couche électronique est la couche f, qui peut contenir jusqu’a 14 élec-

trons.
]
5
1 H e
-11
3
Li
Lithium
1
"

3 Na

Sodium
1
19
Potassium
1
37
Rb
v

1

55
Cs
Césium
1

87

Francium
1

2 3
2
He
Hélium
4
Be
Béryllium
2
12
M
Maggnés'un
2

20 21
Ca

Calcium  Scandium Titane
2 3 4

38 39
r
Strontium Yttrium
2 3
56
Ba 57-71

Baryum
2

88

89-103 | Rf

Radium
2

4 5 6 7 8 9 10 1 12 13 14 15 16 17 18
Pnictogéne Chalcogéne Halogénes
7 Atomic
s block 7 od sf Symbole
6p 5d af Nom
6s| | g Weight
p block ss[ | 7 4d 5 6 7 8 9 10
asfly 50 =4 M Ehe | Caone|Asste (S | [uor | e
ore arbone |[Azote | Oxygéne | Fluor éon
d block 3sf] sp ﬂﬂ 3 44 335 |2 A
i 2L 3 14 15 16 17 18
i P Ar
f block 1s 1) Aluminium| Silicium | Phosphore Soufre | (Chlore | Argon
3 -44 -3 -2246 -11357
22 23 24 25 26 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36
Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
Vanadium Chrome  Manganése Fer Cobalt Nickel Cuivre Zinc Gallium Germanium  Arsenic Sélénium Brome Krypton
5 36 247 23 3 2 2 2 3 -424 -335 -2246 -1135 2
40 a1 42 43 44 45 46 47 48 49 50 51 52 53 54
Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag cd In Sn Sb Te 1 Xe
Zirconium Niobium  Molybdéne Technétium Ruthénium Rhodium Palladium Argent Cadmium Indium Etain Antimoine Tellure lode Xénon
4 5 46 47 34 3 24 1 2 3 -424 -335 -2246 -11357 246
72 73 74 75 76 77 78 79 80 81 82 83 84 85 86

Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi Po At Rn
Hafnium  Tantale Tungsténe Rhénium Osmium  Iridium Platine Or Mercure  Thallium  Plomb Bismuth  Polonium Astate Radon
4 5 46 4 4 34 24 3 12 13 24 3 -224 -11 2
104 105 106 107 108 109 10 m 12 13 114 115 16 17 118

R St Bh Hs Mt Ds R Cn Nh Fl Mc Lv g
RA«therfommm gubmum gea jium ;ohrium :assium Meitnérium Darmstadum Roentgenium Copemicium Nihonium  Flérovium Moscovium Livermorium Tennesse Oganesson

Oxidation states are the number of electrons added to or removed from an element when it forms a chemical compound.

57 58 59 60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 70 71
Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb

Lanthane Cérium Praséodyme Néodyme Prométhium Samarium Europium Gadolinium Terbium  Dysprosium Holmium = Erbium Thulium  Ytterbium Lutécium
3 34 3 3 3 3 23 3 El 3 3 3 3 3 3

90 91 92 93 94 95 96 97 98 99 100 101 102 103

89
Ac Th Pa u Np Pu Am Cm o

Actinium  Thorium  Protactinum Uranium  Neptunium Plutonium Américium Curium Berkélium Californium Einsteinium Fermium Mendélévium Nobélium Lawrencium
3 4 5 6 5 a4 3 3 El 3 3 3 3 2 3

Reégle de remplissage des sous-couches électroniques

1s =25 = 2p — 35 = 3p

Pour 'ensemble des périodes, on suit la régle de Klechkowski (Hors-programme) :

}\E\{‘:@R

Regle de Klechkowski

Le sous-couches se remplissent dans I'ordre suivant (pour les 3 premiéres périodes) :

©0¢9
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Exemples de configuration électronique des atomes :
~ H:1s'; ~ Ne : 1522522p5;

~ He:1s?; ~ Na : 1522522p%3s?;

~ Li:1s%2st: ~ Mg : 15%25%2p%3s?;

~ Be :1s5%2s?%; ~ Al 1 1522522p%3523p! ;
~ B :1s%25%2p!; ~ Si 1 1522522p%3523p? ;
~ G :15%25%22p7%; ~ P 1 1522522p%3523p? ;
~ N 15%225%22p3; ~ S 15%2522p53523p? ;
~ O 15%2522p*; ~ Cl 1 1522522p53523p° ;
~ F 1152252207 ; ~ Ar: 1522522p°3523p° ;

I.D Electrons de valence

Les électrons de valence sont les électrons situés sur la couche électronique la plus
externe de I'atome. lls sont responsables des propriétés chimiques de I'élément, car ce sont
eux qui participent aux réactions chimiques.

Pour les 3 premieres périodes du tableau périodique, la couche externe est la couche s
et p. Exemples :

~ G :15%25%2p% : 4 électrons de valence;
~ O :15%25?2p* : 6 électrons de valence;
~ Ne :15%2522p° : 8 électrons de valence.

Pour les périodes suivantes, la couche externe est la couche s ainsi que la couche d ou
f si elles ne sont pas complétement remplies. Exemples :

~ K1 1522522p53523p°4s! : 1 électron de valence;
~ Co : 1522522p%3523p°4523d" : 9 électrons de valence;

~ Ga : 15*25°2p®35*3p°45°3d'04p" : 3 électrons de valence (la sous-couche d est complé-
tement remplie, donc on ne la compte pas);

I Représentation de Lewis des molécules

La représentation de Lewis consiste a représenter les atomes d’'une molécule ainsi que
les liaisons chimiques entre eux dans un plan 2D. Il s’agit d’'une représentation simplifiée
qui permet de visualiser les électrons de valence et les liaisons chimiques entre les atomes,
mais qui ne peut rendre compte de toute la réalité.

IILA Liaisons covalentes et non liantes

Liaison covalente

Une liaison covalente est une liaison chimique entre deux atomes qui mettent en
commun des électrons de valence. Elle est représentée par une ligne entre les deux
atomes dans la représentation de Lewis.

Par exemple, la molécule d’eau H,O est représentée par :
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H— O —H

On peut voir que 'oxygéne partage ses 2 électrons de valence avec les 2 hydrogénes
pour former 2 liaisons covalentes. Loxygéne possede également 2 doublets non liants, qui
sont des paires d’électrons de valence qui ne participent pas a la liaison covalente.

Doublet non liant

Un doublet non liant est une paire d’électrons de valence qui ne participe pas a la
liaison covalente. Il est représenté par deux points ou un tiret entre les deux atomes
dans la représentation de Lewis.

I.LB Méthode : construction de la représentation de Lewis

Regle de I'octet

Chaque atome tend vers la configuration électronique la plus stable : en s’associant, ils
tendent vers la configuration électronique du gaz rare qui le suit dans la classification
périodique.

Ainsi : dans une molécule ou un ion, les atomes s’associent de fagon a ce que chacun
d’eux soit entouré de huit électrons.

Exception : 'atome d’hydrogene obéit a la régle du duet en s’entourant de 2 électrons
au maximum.

Charge formelle

La formation de liaisons covalentes par un atome peut se traduire par une perte ou un
gain d’électron par rapport a 'atome neutre, on le représente par une charge formelle
localisée sur 'atome dans la structure de Lewis de I'édifice polyatomique étudié.

Etapes de construction de la représentation de Lewis

Pour construire la représentation de Lewis d’'une molécule, on suit les étapes sui-
vantes :

1. Déterminer le nombre total d’électrons de valence (n,) : additionner les élec-
trons de valence de chaque atome dans la molécule. & il faudra tenir compte
des charges globales de l'ion si la molécule est un ion.

2. Calculer le nombre de liaisons : si n, est pair, il y ny = n,/2 doublets. Si n, est
impair, ily a nqg = (n, — 1)/2 doublets et un électron célibataire.

3. Placer les atomes : placer les atomes dans I'espace. On veillera a placer 'atome
avec la valence la plus importante au centre de la molécule. On placera notam-
ment les atomes d’hydrogene en périphérie, car ils ne peuvent pas former de
doublets non liants.

4. Former des liaisons covalentes : former un doublet liant entre chaque atome.
Compléter I'édifice avec des doublets non liants pour chaque atome.

5. Vérifier la régle de l'octet : compter la charge pour chaque atome et s’assurer
que chaque atome est entouré de 8 électrons (sauf I'hydrogéne qui doit étre
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entouré de 2 électrons). Si la regle de 'octet n’est pas respectée, on peut former
des liaisons multiples (double ou triple) entre les atomes pour respecter la régle
de l'octet.

6. Vérifier la charge formelle : calculer la charge formelle de chaque atome dans la
molécule : c’est-a-dire la différence entre le nombre d’électrons de valence de
I'atome dans la molécule et le nombre d’électrons de valence de I'atome dans
I'atome neutre.

Exemple : acide formique HCOOH et monoxyde d’azote NO, monoxyde de carbone CO,
hydronium H3O".
Voir vidéo explicative : méthode par Paul Olivier.

Il Polarité des liaisons

LA Electronégativité

Lélectronégativité est la capacité d’'un atome a attirer les électrons de valence dans une
liaison chimique. Elle est mesurée par I'échelle de Pauling, qui attribue une valeur d’électro-
négativité a chaque élément chimique.

Ce qui est a retenir :

Electronégativité

On note I'électronégativité d’un élément chimique par x (la lettre grecque chi).
~ ['électronégativité augmente de gauche a droite dans le tableau périodique ;
~ ['électronégativité diminue de haut en bas dans le tableau périodique.

Ainsi, 'élément le plus électronégatif est le fluor F.

Pour construire la représentation de Lewis d’'une molécule, on peut utiliser les valeurs
d’électronégativité pour déterminer la polarité des liaisons entre les atomes :

Structure d’'une molécule a partir de I’électronégativité

On placera toujours 'atome le moins électronégatif au centre de la molécule. On pla-
cera ensuite les atomes les plus électronégatifs en périphérie en terminant par les
atomes d’hydrogene.

l1.B Polarisation d’une liaison

On note x(A) I'électronégativité de 'atome A et x(B) I'électronégativité de I'atome B.

Si A et B sont deux atomes liés, le doublet liant est polarisé vers I'atome le plus électro-
négatif : en effet celui tend a attirer les doublets a lui.

Ainsi, si x(A) > x(B), le doublet liant est polarisé de I'atome B vers I'atome A et on dit
que la liaison est polaire.

Il en résulte une différence de charge entre les deux atomes qui induit un moment dipo-
laire 7/, qui est un vecteur de norme || 7|| = ¢ - d ol ¢ est la charge partielle et d la distance
entre les deux atomes.
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La charge partielle de chaque atome est : g4 = —de et gz = de (A est négatif, car il attire
les électrons, donc a "plus" d’électrons, alors que B est positif, car il est en déficit d’élec-
trons). Avec e la charge élémentaire, et 6 un coefficient de polarisation qui est compris entre
0 et 1 : qui représente le fait que la liaison soit ionique (si § = 1, des charges apparaissent
alors sur A et B) ou covalente (si 6 = 0, pas de charges sur A et B).

A retenir :

Polarité d’une liaison
La différence d’électronégativité entre deux atomes liés permet de déterminer la pola-
rité de la liaison :

P =qdd

ol  est le vecteur unitaire de la liaison entre les deux atomes A et B, dirigé du plus
électronégatif (charge -) vers le moins électronégatif (charge +).

lII.C Polarité d’'une molécule

Polarité d’'une molécule
La polarité d’'une molécule est déterminée par la somme des moments dipolaires de
chaque liaison dans la molécule :

~+ si la somme des moments dipolaires est nulle, la molécule est apolaire.

~+ si la somme des moments dipolaires n’est pas nulle, la molécule est polaire.

Attention, ce sont ds vecteurs, donc il faut bien prendre en compte la géométrie de la
molécule.

Exemples : H,O est polaire, car les moments dipolaires des liaisons O-H ne s’annulent
pas, alors que CO, est apolaire, car les moments dipolaires des liaisons C=0 s’annulent.
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