	Thème
Vêtements et revêtements
	Sous-thème 1 Matériaux polymères
	
	De l’atome aux molécules


Objectifs :

· Décrire à l'aide des règles du duet et de l'octet les liaisons que peut établir un atome (C, N, O, H, Cl, F et S). 
· Reconnaître les groupes caractéristiques des fonctions alcool, acide, amine, ester, amide. 
· Relier la formule de Lewis à la géométrie des molécules. 
· Distinguer les différentes liaisons et interactions intermoléculaires, utiliser ces notions pour justifier de propriétés spécifiques. 
I- Rappels sur la structure de l’atome :


1.1- L’atome et son noyau :

L’atome est constitué d’un noyau central formé de nucléons : les protons et les neutrons.

Autour de ce noyau central se trouvent des électrons. Pour assurer l’électroneutralité de l’atome, il y a autant de protons que d’électrons.

Le symbole du noyau s’obtient à partir du symbole de l’atome correspondant en précisant le nombre de masse (nucléons) et le numéro atomique (protons).
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X est le symbole de l’atome
Z correspond au nombre de protons.

Exemple : 
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A correspond au nombre de nucléons.

Le numéro atomique (ou nombre de charge) représente le nombre de protons du noyau et se note Z.

Le nombre de neutrons se note N.

Le nombre de masse représente le nombre de nucléons, se note A et est tel que A = Z + N.

Remarques : 

Un élément chimique est caractérisé par son numéro atomique (Z) donc si Z identique alors il s’agit du même élément chimique.

Des noyaux qui possèdent le même numéro atomique (Z) et un nombre de masse différent (A) sont appelés isotopes. Ex : 
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Pour calculer la masse molaire atomique d’un élément, il faut tenir compte de son abondance isotopique. 

Exemple : 75% de chlore 35 et 25% de chlore 37 soit MCl = 0,75 * 35 + 0,25*37 = 35,5 g.mol-1
Les électrons sont répartis en niveaux d’énergie ou couches électroniques : K, L, M, N, O, P, Q.

1.2- Comment se répartissent les électrons d’un atome ?


· Les électrons du cortège électronique d’un atome ne sont pas tous équivalents : certains sont très fortement retenus par le noyau, il est alors difficile de les « arracher » ; d’autres au contraire sont faiblement retenus et « s’arrachent » facilement. Ceci est du au fait que ces électrons sont répartis sur plusieurs couches électroniques (ou niveaux d’énergie).

· Ces couches sont désignées par des lettres : couche K (la 1ère couche la plus près du noyau), couche L (la 2ème), couche M (la 3ème), couche N (la 4ème),........

· 1ère règle de remplissage : Chaque couche électronique ne peut contenir qu’un nombre limité d’électrons :

	Couche K
	Couche L
	Couche M

	2 électrons
	8 électrons
	18 électrons   (si Z ( 18 alors 8 e- sur M !)


· 2ème  règle de remplissage : L’ordre de remplissage des couches électroniques est : couche K, puis couche L puis couche M.

Le remplissage de la couche suivante n’intervient que lorsque la couche précédente est pleine (ou saturée).

· La dernière couche électronique occupée s’appelle la couche externe de l’atome (électrons les moins liés au noyau !).
· Pour représenter la structure électronique d’un atome ou d’un ion :






- on écrit la lettre de la couche considérée entre parenthèses : (K)





- on indique en exposant, le nombre d’électrons de cette couche : (K)2
	Entité  (atome ou ion)
	Z
	Nombre d’électrons
	Structure électronique   (La couche externe est en rouge.)

	Hydrogène    H
	1
	1
	(K)1

	Oxygène    O
	8
	8
	(K)2 (L)6

	Ion oxyde    O2-
	8
	10
	(K)2 (L)8

	Aluminium    Al
	13
	13
	(K)2 (L)8 (M)3

	Ion aluminium    Al3+
	13
	10
	(K)2 (L)8 


II- Formation des molécules :

Une molécule est un ensemble électriquement neutre d’atomes liés par des liaisons de covalence.


2.1- Règle du duet et de l’octet :

Les atomes qui ne possèdent pas 8 électrons sur la couche électronique externe gagnent, perdent ou mettent en commun des électrons pour l’acquérir.

· S’ils gagnent des électrons ( anions (ions -)

· S’ils perdent des électrons ( cations (ions +)

· S’ils mettent en commun des électrons ( molécules.

Les atomes proches de l’Hélium évoluent de telle sorte que leur couche électronique externe ( K) soit saturée à 2 électrons (règle du duet)

Ils acquièrent ainsi la configuration électronique du gaz rare le plus proche.

Les atomes captent, cèdent ou mettent en commun des électrons pour acquérir la structure stable en duet (couche K saturée à 2 électrons) ou en octet (couche électronique externe saturée à 8 électrons).
Toutefois il existe des exceptions à ces règles du duet et de l’octet.

2.2- La liaison covalente :

Une liaison covalente entre deux atomes correspond à la mise en commun entre ces deux atomes de deux électrons de leurs couches externes pour former un doublet d'électrons appelé doublet liant.
Le nombre de liaisons covalentes que peut former un atome est égal au nombre d'électrons qu'il doit acquérir pour saturer sa couche externe à un octet d'électrons (ou un duet pour l'atome d'hydrogène).

Exemples :  

	atome(Z)
	structure électronique
	nombre de liaisons (doublets liants)

	hydrogène(Z=1)
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	azote(Z=7)
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	oxygène(Z=8)
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	Soufre (Z=16)
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	Fluor (Z = 9)
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	chlore(Z=17)
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2.3- Représentation de Lewis d’une molécule :
La représentation de Lewis d'une molécule fait apparaître tous les atomes de la molécule ainsi que tous les doublets liants et non liants le cas échéant.

Les doublets non liants sont les paires d'électrons qui ne servent pas de liaisons entre deux atomes et restent sur l’atome. Chaque doublet non liant est représenté par un tiret placé sur l’atome considéré.

Dans la représentation de Lewis, la règle du "duet" doit être satisfaite pour chaque atome d'hydrogène et la règle de "l'octet" doit être satisfaite pour tous les autres atomes.

Exemples :  H ( Cl 
H   (K)1(  1 électron externe donc 1 doublet liant pour satisfaire à la règle du duet 
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Cl   (K)2 (L)8 (M)7(  7 électrons externes donc 1 doublet liant pour satisfaire à la règle de l’octet et donc 4 doublets au total soit  1 liant et 3 non liants sur Cl 
Ainsi, on a :
	atome(Z)
	structure électronique
	nombre doublets liants
	Nombre de doublets non liants
	Nombre de doublets total

	hydrogène(Z=1)
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	carbone(Z=6)
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	azote(Z=7)
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	oxygène(Z=8)
	
[image: image16.wmf](

)

(

)

6

2

L

K


	2
	2
	4

	Soufre (Z=16)
	
[image: image17.wmf]  

K

(

)

2

L

(

)

8

M

(

)

6


	2
	2
	4

	Fluor (Z = 9)
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	chlore(Z=17)
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Remarques : 

Le doublet liant, mis en commun entre les deux atomes, est considéré comme appartenant à chacun des atomes liés.

Il arrive que deux atomes mettent en commun 2 ou 3 doublets d’électrons :

· S’ils mettent en commun 2 doublets d’électrons, la liaison covalente est double.

· S’ils mettent en commun 3 doublets d’électrons, la liaison covalente est triple.

Exemples :  O2   ;   N2 ;   CO2
III- Quelques fonctions organiques simples :

La représentation de Lewis permet de déterminer l’enchaînement des atomes  qui fait apparaître des fonctions organiques particulières qu’il est intéressant de savoir reconnaître. 
Certaines molécules organiques comportent un squelette carboné et un groupe d’atomes (ou atome) appelé groupe caractéristique qui leur confère des propriétés spécifiques. 

Le carbone porteur du groupe caractéristique est le carbone fonctionnel.

Des composés comportant le même groupe caractéristique forment une famille chimique. Ils ont des propriétés chimiques analogues.

	Famille
	Groupe caractéristique
	Formule

générale
	Exemple

	Alcool
	—OH

groupe hydroxyle
	R—OH
	Exemples:

CH3—CH2—CH2—OH     propan-1-ol

CH3—CHOH—CH3             propan-2-ol

CH3—C(CH3)OH—CH2—CH3    2-méthylbutan-2-ol

	Acide carboxylique
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groupe carboxyle
	R—COOH
	Exemples:

CH3—COOH     acide éthanoïque
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   acide 2-méthylpropanoïque

	Ester
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	R—COOR’
	Exemples : 
CH3COOCH3 
éthanoate de méthyle    
HCOO(CH2)4CH3  méthanoate de pentyle

	Amine primaire
	— NH2
groupe amino
	R — NH2
	Exemples:

CH3—CH2—NH2   éthanamine ou éthylamine 

	Amide
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	R—CO-NH—R’
	Exemples:

N-méthyléthylamide : CH3—CO-NH—CH3
N,N-diméthylméthanamide (ou N,N-diméthylformamide) : 

                                      H—CO-N—(CH3)2
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