Théme : Constitution de la matiére de |'échelle
macroscopique a |I'échelle microscopique

Chapitre : Vers des entités plus stables

Objectifs :

a

|

Déterminer le nombre d’électrons de valence d’un atome a partir de sa configuration électronique
ou de sa position dans le tableau périodique.

Déterminer la position d’'un élément dans le tableau périodique a partir de la configuration élec-
tronique de I'atome correspondant.

A partir du tableau périodique, identifier des éléments ayant des propriétés chimiques communes
et identifier la famille des gaz nobles.

Déterminer la charge électrique d’ions monoatomiques courants a partir du tableau périodique.
Nommer les ions : H", Na®, K*, Ca?*, Mg?*, CI-, F~; écrire leur formule a partir de leur nom.

Décrire et exploiter le schéma de Lewis d’une molécule pour justifier |la stabilisation de cette entité
par rapport aux atomes isolés (Z <18).

O Associer I'énergie d’une liaison entre deux atomes a I’énergie nécessaire pour rompre cette liaison.
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Vers des entités plus stables

M. Marchetti

1. Cours

1.1 La configuration électronique d’un atome

Comment sont répartis les Z électrons d'un atome?

Qu’appelle-t-on électrons de valence?

A partir de la représentation de la configuration électronique de I'alumi-
nium (Z = 13), en déduire le nombre d’électrons pouvant étre contenu
dans :

la couche 1 : o

la couche 2 :

la sous-couche s i ..o o

la sous-couche p :

Remarque : Les électrons de valence d’un atome sont responsables de sa réactivité chimique.

1.2 Le tableau périodique des éléme

nts.

Qui a élaborer le tableau périodique des éléments ? Comment est dimensionné ce tableau ?

Comment sont rangés les élé-
ments de ce tableau?

Li |Be

2 3 4 5 6 7 8 9 1011 12 13 14 15 16 17 18

He

B|C

F

Ne

Na Mg

A€|Si| P

N|jo|
s

Cce

Ar

K |calsc

Ti

p—

Mn

p—

Ni

Ga|Ge|As

Se‘

Br

Rb|Sr| Y

Zr

Nb

Mo

Tc

Ru

Rh

Pd

Ag

In|Sn|Sb

Te.

Xe

Cs|Ba|lLa

Hf

Ta

Re

Ir

Pt

Au

TE€ [Pb| Bi

Po

At

Rn

Fr |Ra|Ac

Rf

Db

Sg

Bh

Hs

Mt

Ds

Rg

Nh| F€ |M¢

Lv

Ts

Og

A partir de la figure ci-aprés, compléter les phrases suivantes :

— Les atomes des éléments qui appartiennent 3 une méme colonne possédent

Colonne = famille

Lycée Newton



Vers des entités plus stables

M. Marchetti

— Les éléments de la colonne 18 constituent la famille

2° période : remplissage de la |
| couche électronique n = 2, soit

les sous-couches 2s (2 électrons |

max.) et 2p (6 électrons max.), |

donc 8 électrons au maximum |
| = 8 éléments

Pt |

| 3¢ période : remplissage de la

| couche électronique n = 3, soit

| les sous-couches 3s (2 électrons

| max.) et 3p (6 électrons max.),
donc 8 électrons au maximum
= 8 éléments

A quoi correspondent les périodes ?

2 électrons = 2 éléments

1" période : remplissage de la couche électronique n =1,
soit la seule sous-couche 1s qui contient au maximum

| 1 18

= H He
LI 13 14 15 16 17 1s?

! Li Be B & N 0 F Ne

= L2t | 280|257 2p" | .25%2p% | _25%2p3 | . 2522p% | .25%2p5 | .. 262 2p5

gl Ne | Mg At Si P S ce Ar
38T [ L.3s2 | .3s23p" | .3s23p? | ..3s23p% | ..3s23p* | ..3s23p" | ..3s%3p®

1.3 Les entités stables chimiquement

Reégle de stabilité

Quels sont les éléments les plus stables ? Pourquoi?

Remarque : Pour obtenir une configuration électronique stable, les atomes forment des ions ou des molécules.

Formulation d’ions monoatomiques

Comment les atomes obtiennent la méme configuration électronique celle du gaz noble le plus proche?

A partir de |'exemple pour I'aluminium et pour le soufre, compléter dans le tableau la charge de chacun des ions
afin de former des ions monoatomiques stables.

1
1 18
H 2 13 14 15 16 17 He H 2 13 15 16 17
Li Be B C (0] F Ne %..-
Na | Mg Si 5 o] Ar Li Be B N (0] F
N e e 57 o
Na |Mg |A¢*| | P |S*|cCe

Lycée Newton
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Vers des entités plus stables M. Marchetti

Formation des molécules

Le schéma de Lewis d'une molécule est une modélisation de I'enchainement des atomes dans la molécule :

Indiquer le/les doublets liant(s) et non liant(s) :

Qu'appelle-t-on liaisons covalentes ?

A partir de |'exemple ci-contre, Exemple : Schéma de Lewis de la molécule de méthanol.
représenter les électrons au- |i| H
tour de chacun des atomes pour = se représente i
_ H—C—0—H e [H-)C H
les deux molécules suivantes : I = aussi : m
" H f
l
H"%_ (1:—H H—C=C—H Atome H : entouré de 2e- Atome O : entouré de 8e-
O H = configuration électronique = configuration électronique
N @e valence de I'hélium He : 1s? de valence du néon Ne : 2s? 2p®

L’énergie de liaison d’une liaison covalente A-B correspond a I'énergie nécessaire pour rompre la liaison et
reformer les atomes isolés A et B.

Lycée Newton 5/12



Vers des entités plus stables

M. Marchetti

2. Activité 1 : Place d’'un élément dans le tableau périodique

Objectif :
position dans le tableau périodique.

I’atome correspondant.

o Déterminer le nombre d'électrons de valence d'un atome a partir de sa configuration électronique ou de sa

o Déterminer la position d'un élément dans le tableau périodique a partir de la configuration électronique de

Le tableau périodique contient de nombreuses informations sur tous les éléments chimiques connus dans I'Uni-

VErs.

Comment déterminer la position d’un élément dans le tableau périodique ?

Le tableau périodique des éléments tel que nous
le connaissons aujourd’hui a connu des ajuste-
ments. Initialement établi en 1869 par le chimiste
russe Dmitri MENDELEIEV autour des propriétés
chimiques des éléments, il est organisé en fonction
de leur configuration électronique.

Le tableau simplifié présenté ci-dessous regroupe

les 3 premiéres lignes du tableau périodique, soit
les 18 premiers éléments.

1 18

FIGURE 1 — Tableau périodique

Numéro

el : _(;on;‘igu;ation :
A | 13 | 1s22522p63s23p!

Mg | 12 | 1222232
N |7 T 129y
Na_ T _11 Ao 1522522-;:63:517"7”

FIGURE 2 — Configurations électroniques a I'état fonda-
mental.

sur les différentes sous-couches.
Régles de remplissage —
\
Couche  Sous-couche

Les électrons d’un atome se répartissent en couches électroniques (notéesn=1, 2, 3, etc.), elles-mémes composées
de sous-couches (notéesss, p, d, etc.). La configuration électronique d’un atome décrit la répartition de ses électrons

~Nombre maximal d'électrons
par sous-couche

Lorsqu’une sous-couche est |
pleine, remplir la suivante si |
\_nécessaire.

i

=1 1 ; : |
4 -LS i Exemple : ‘ s P | |
. : i Atome de soufre S(Z=16) : 5
nh=2 Js— 2o | ‘-. 2 6 |
g Configuration électronique : ~ = /
n=3 35— 3p..3d | 15?252 2p©3s23p* ' -
| “'-—"w_“ - i E t 4 3t 2 X
e ! 6 dlectrons K > ectrons de valence T

de valence

| denumeéron le plus grand. |

| Electrons des sous-couches |

/
i
—

FI1GURE 3 — Complément scientifique.

Lycée Newton
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Vers des entités plus stables M. Marchetti

1. Compléter le tableau suivant, en écrivant la configuration électronique de chaque atome dans la case électro-
nique correspondant a son élément.

1 18

H He
2 13 14 15 16 17

Li Be B C N @) F Ne

Na | Mg | A¢ Si P S ce Ar

2. Indiquer le point commun des configurations électroniques des atomes des éléments appartenant 3 une méme
ligne, puis de ceux appartenant & une méme colonne.

3. Déterminer la place, puis le symbole de I'élément dont I'atome a pour configuration électronique : 1s?2s22p53s?3p3.
4. L'élément oxygéne O a pour numéro atomique Z = 8. Déterminer la configuration électronique d'un atome
d’oxygéne.

5. Justifier la place de I'élément O dans le tableau périodique du document.

Bilan : Rédiger une régle permettant de déterminer la position d’un élément dans le tableau périodique a partir
de sa configuration électronique.

Lycée Newton 7/12



Vers des entités plus stables M. Marchetti

3. Activité 2 : Pourquoi les gaz rares sont-ils devenus nobles ?

Objectif :
e A partir du tableau périodique, identifier des éléments ayant des propriétés chimiques communes et identifier
la famille des gaz nobles.

Les gaz nobles, autrefois appelés gaz rares, sont les éléments chimiques de la derniére colonne du tableau
périodique (groupe 18). lls sont chimiquement peu réactifs et cette inertie chimique est mise a profit dans de
nombreuses applications, en particuliers dans le domaine de I'éclairage.

Quelle propriété atomistique confére cette inertie chimique aux gaz nobles?

11 existe a I'état naturel six gaz nobles : I'hélium He, le néon Ne,
l'argon Ar, le krypton Kr, le xénon Xe et le radon Ra. Ces gaz ont
la particularité d'étre trés peu réactifs, on dit qu'ils sont stables. On
les a longtemps nommés gaz inertes avant que 'on ne découvre
quelques composés du xénon et du krypton.

L’argon est le gaz noble le plus présent dans notre atmosphére
(0,93 %), Cest le troisiéme gaz entrant dans la composition de notre
atmosphére. Aussil'appellation de gaz rares autrefois courante est-
elle peu appropriée !

FI1GURE 1 — Présentation des gaz nobles.

18
4
He
2 B Diazote (N.)
3 % 15 16 17 R co
] - Dioxygéne (0,)
1 B 12 C 14 N 16 0 19 F 20 Ne - 0,93 %
5 6 7 B D 10 " B Argon

Bore Carbone Azote Oxygene Fluor Neon Autres

10,8 12,0 14,0 16,0 19,0 20,2 1 0,04 % AUTRES
27 28 s 31 E?) 35 40 \ %

Al .St P S _Cl _Ar | i Dioxyde de
1 W s 16 7 18 BAI8 % carbone (CO,)
Aluminium Silicium Phosphore Soufre Chlore  Argon Wi ?

27,0 28, 31,0 32,1 35,5 40,0 v | / B néon (Ne)

69 G 74 G 75 80 S 79 B 84 K ' g " )
31 _a 2 e 3 AS 34 e 35 r 36 r Hllum (e
Gallium Germanium Arsenic Sélénium Brome Krypton Dihydrogéne (H,)
69,7 72,6 74,9 79,0 79,9 83,8
5 R s Krypton (K
Colonnes 13 a 18 du tableau periodique des elements. rypton (k)

FIGURE 2 — Les gaz nobles dans le tableau pério- F1GURE 3 — Répartition des gaz dans I'atmosphére.

dique

1. A partir des figures 1 et 2, indiquer les numéros atomiques des trois premiers gaz nobles.

2. A partir de la figure 2, établir et comparer la structure électronique des trois gaz nobles ci-dessus.

3. A partir de I'ensemble des figures, expliquer les raisons pour lesquelles les appellations de gaz inerte et gaz
rare ont été progressivement abandonnées au profit de gaz noble.

Bilan : Quelle particularité électronique des gaz nobles pourrait expliquer leur trés faible réactivité chimique?

Lycée Newton 8/12



Vers des entités plus stables M. Marchetti

4. Activité 3 : Déterminer la charge des ions monoatomiques.

Objectif :
o Déterminer la charge électrique d'ions monoatomiques courants a partir du tableau périodique.

o Nommer les ions : HY, Na™, KT, Ca?*, Mg?*, CI~, F~; écrire leur formule & partir de leur nom.

Certains ions sont positifs, comme I'ion calcium Ca%*, I'ion sodium Na™, alors que d’autres sont négatifs,
comme l'ion chlorure CI~. Certains portent une charge positive, d'autres deux. Mais d’'autres encore portent une
ou deux charges négatives, voire plus!

Comment expliquer la charge portée par ces ions monoatomiques ?

1 18
Ce tableau permet de déterminer les ions monoato- 'H “H
miques issus de trois atomes différents. Ln 2 e
e 2 13 14 15 16 7
Ela imi : | 7 L 1 12 14 16 19 20
Btément chimique | u | F | A | !Li Be "B ‘C "N ‘O F INe
V4 3 9 13 Lithium Béryllium Bore  Carbone  Azote  Oxygéne  Fluor Néon
4 4 4 70 9.0 10,8 12,0 14,0 16,0 13,0 20,2
2 H 1 241 3 24 27 28 4 A 32 35 40
Structure électronique de l'atome | 15725 | | i ¢ Na L Mg i Al % Si - ] . S . Cl . Ar
Formule de I'ion monoatomique Sodi ésium Alumini Silicium Phosphore Soufre  Chlore  Argon
ble AR+ 23,0 24,3 27,0 281 31,0 0, 35,5 40,0
sta | | | 19 K 40 c 69 G 7% Ge s A 80 5 79 B 84 K
Structure électronique de lion 1 ntd ,0a, o NS ,, 5@ ,;, BF S
2 152 Potassium Calcium  Gallium Germanium Arsenic Sélénium Brome  Krypton
monoatomique stable 19 40,1 69,7 72,6 74,9 79,0 7939 838
lon isoélectronique du gaz noble Ne R .
— e— Dans le tableau périodique, les lignes portent le nom de
) o ) période et les colonnes le nom de groupe.
FIGURE 1 - Trois éléments chimiques et leurs ions ! ; : "
tomi Comme les groupes 3 a 12 n’apparaissent qu'a la
monoatomiques. 4¢ période, on peut utiliser une représentation conden-
sée du tableau pour étudier les trois premiéres périodes.
Expérimentalement, on peut mettre en évidence dans FIGURE 3 - Le tableau périodique réduit.

des solutions ioniques de nombreux ions comme :

® l'ion hydrogeéne HY, I'ion sodium Na*, I'ion potas-

sium K', I'ion calcium Ca?', I'ion magnésium Mg?'; Isoélectronique : deux espéces chimiques sont iso-
® mais aussi lion fluorure F~ et 'ion chlorure CI-. électroniques si elles possédent le méme nombre
d’électrons.

FIGURE 2 - Les ions monoatomiques a connaitre! .
q9 FIGURE 4 — Vocabulaire.

1. Compléter la ligne 3 du tableau de la figure 1 pour les trois atomes.

2. Pour I'atome de lithium Li, déduire la formule de I'ion formé de la structure électronique de I'ion proposé
(figure 1 ligne 5). Retrouver avec la figure 3 le gaz noble dont cet ion est isoélectronique et compléter la ligne
6 du tableau de la figure 1.

3. Compléter I'ensemble du tableau en justifiant les réponses.

4. Justifier les formules des ions monoatomiques de la figure 2 en reprenant la méthodologie proposée dans le
tableau de la figure 1.

Bilan : Proposer I'énoncé d’une régle qui permettrait de déduire simplement la structure électronique des ions
monoatomiques.

Lycée Newton 9/12
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M. Marchetti

5. Activité 4 : Les molécules : des entités stables

Objectif :

rapport aux atomes isolés (Z < 18).

e Décrire et exploiter le schéma de Lewis d'une molécule pour justifier la stabilisation de cette entité par

Les fonds marins regorgent d'incroyables ressources. Méme dans des conditions difficiles, les atomes s’as-

semblent sous forme de molécules.

Comment les atomes peuvent-ils acquérir une stabilité en formant des molécules ?

Les atomes, pour gagner en
stabilité, s'associent pour for-
mer des molécules qui sont
présentes partout, de I'espace
aux fonds océaniques.

Dans les fonds marins, I'ab-
sence de lumiére empéche la
photosynthése. La production
de matiére organique se fait
grice A des bactéries qui uti-
lisent du sulfure d’hydrogéne ,
H,S, de 'ammoniac NH3, du ELaci tiois présent
dioxyde de carbone COQ, etc. dans les fonds marins

FIGURE 1 — Vie des grands fonds marins.

Les gaz nobles sont stables énergétiquement. Ils réagissent
trés rarement avec d’autres éléments.

Gaz noble Configuration électronique
Hélium | 1s?
Néon | e és.?Zp6
Argon | 15?252 2p6 352 3p®

FIGURE 2 — Gaz nobles.

i
H—?—H
H H=0—H
> Méthane >Eau
H
H=a—H H—N—H
>Sulfure d'hydrogeéne S Araklae
O=C=0; 0=0;
» Dioxyde de carbone > Dioxygéne

FIGURE 3 — Schémas de Lewis de molécules
présentes dans les fonds marins.

Le glucose est un sucre qui peut étre pro-
duit dans les fonds marins. C'est une
source d'énergie chimique.

HHHHH
000000
H—C—C—C—C—C—C—H

HHHHH

Schéma de Lewis incomplet du glucose

FIGURE 4 — Le glucose.

» Chaque doublet (liant ou non liant) est représenté dCetaH

® Le schéma de Lewis permet de modéliser I'enchai- (1 doublet liant : mise en commun| Hi- C—H
nement des atomes dans la molécule, ainsi que les  |de 2e- par lesatomes CetH,
électrons des couches de valence regroupés par paire,  |les 2e- appartiennent a la fois

weed|
(0]

T

L 2
2 doublets non liants: 2 X 2e- = 4e-

par un tiret. 2 doublets liants : mise en commun
de 2 X 2e-=4e-par lesatomes Cet O,
les 4e- appartiennentalafoisaCeta O

non engagés dans des liaisons
et appartenant en proprea O

FIGURE 5 — Complément scientifique.

1. A I'aide de la figure 2, dénombrer les électrons de valence des atomes de chaque gaz noble.
2. Déterminer, pour chacune des molécules de la figure 3, le nombre d’électrons de valence entourant chaque

atome.

3. Recopier, puis compléter le schéma de Lewis du glucose (figure 4).

Bilan : Proposer un critére de stabilité pour les atomes formant une molécule et établir une régle.

Lycée Newton
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Vers des entités plus stables M. Marchetti

6. Exercices

Exercice 1

L’oxyde de baryum BaO est utilisé en tant qu'additif dans la synthése de verre Crown. Ce type de verre permet
d’optimiser les systémes optiques comme les télescopés.

1. Déterminer le numéro de la colonne 3 laquelle appartient I'élément oxygéne O dans le tableau périodique.
2.a) Enoncer la régle de stabilité.

b) En déduire la formule chimique de I'ion oxyde issu de I'atome d’oxygéne.

3. Déterminer la charge électrique de I'ion baryum.

4. En déduire le numéro de la colonne du tableau périodique a laquelle appartient I'élément baryum Ba.

Données :
— Configuration électronique d'un atome d’oxygéne O : 1s22s22p*.

— L’oxyde de Baryum BaO contient des ions monoatomiques issus des atomes des éléments oxygéne O et du
baryum Ba.

Exercice 2

L’atmosphére terrestre contient en faible quantité des gaz nobles. Pourtant, ils sont trés abondants dans I'Uni-
vers (environ 20% des éléments).

1. Indiquer la position des gaz nobles dans le tableau périodique.

2. Citer les trois premiers éléments de cette famille.

3. Quelle particularité présente la couche de valence des gaz nobles?

4. Les gaz nobles ont été découverts tardivement. D’ailleurs, ils n'apparaissaient pas dans le tableau établi par
Mendeleiev en 1869. Proposer une hypothése a I'appellation « gaz nobles ».

5. Proposer une explication a I'appellation « gaz rares » donnée aussi a cette famille.

Exercice 3

L'acide cyanhydride HCN est une substance toxique que I'on trouve dans certains noyaux (péche, prune, etc.)
ou dans les amandes améres. Deux schémas sont données ci-dessous.

Proposition 1 Proposition 2

H—C—NI H—C=N

1. Pour les deux propositions, vérifier que tous les atomes respectent la régle de stabilité.

2. L'élément azote se trouve a la 2e période et 15e colonne du tableau périodique. Dénombrer les électrons de
valence.

3. A I'aide du complément 4 la fin de I'énoncé, déterminer le nombre d’électrons qui appartiennent « en propre »
a I'atome d’azote dans chacune des propositions.

4. En déduire le schéma de Lewis correspondant a I'acide cyanhydride HCN.

* Nombre d’électrons « en propre » d'un atome dans un
schéma de Lewis

Doublet liant : un seul i

électron appartient H—~—0O—H Doublet non liant:

«en propre » a l'atome «--: 2 électrons appartiennent
« en propre » a l'atome

* Si le nombre d'électrons de valence d’un atome différe du
nombre d’électrons « en propre », alors I'atome porte une
charge.
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Exercice 4

Le méthane utilisé comme « gaz de ville » est un combustible incolore et inodore. Pour des raisons de sécurité,
il est odorisé a I'aide d'une espéce chimique, I'éthylmercaptan, dont la formule brute est C,HgS. Lors d'une fuite
de gaz l'odeur soufrée de I'éthylmercaptan est rapidement percue.

H=0=H H H
Eau : |
H—C—H H—Si—H
H H H H I |
| e | o s H H
o ?-Qn(l:_H H_|c_‘c—9_H Méthane Silane
H H H H
Méthoxyméthane Ethanol

FIGURE 2 — Schémas de Lewis de molécules conte-
nant des éléments d’'une méme famille (carbone et

FIGURE 1 — Schémas de Lewis de molécules conte- e
silicium).

nant I'élément oxygéne O.

1. Déterminer la place de |'élément soufre S dans le tableau périodique.
2. Comparer cette place avec celle de I'oxygéne O et conclure.

3. A 'aide des schémas de la figure 2, déterminer les analogies existant entre les schémas de Lewis de molécules
contenant des éléments d'une méme famille.

4. Proposer un schéma de Lewis de la molécule d’éthylmercaptan.

Données : — L'élément O se trouve a la 2e période et 16e colonne du tableau périodique.
— 5(1s%2s%2p®3s23p*)
Exercice 5

Voici deux schémas de Lewis incomplets de molécules contenant des liaisons doubles.

T y—H
H=C—H H=C—H
Méthanal Méthanimine

1. Recopier les schémas de Lewis incomplets, puis les compléter en ajoutant un (ou des) doublet(s) non liant(s),
sachant que chaque atome vérifier la régle de stabilité.

2. L'énergie d'atomisation est |'énergie a fournir pour rompre toutes les liaisons d'une molécule et obtenir des
atomes.

a) Calculer les énergies de liaison des liaisons : C=0 et C=N.
b) En déduire, parmi les doubles liaisons C=0 et C=N, celle qui est la plus stable.

Données : Ejjqi50n(C— H) =413 USI; Ejigison(N — H) =391 USI; Egtomisarion(méthanal) = 1567 USI;
Eatomisation(méthanimine) = 1564 USI;

Résolution de probléme

Depuis quelques années, un constructeur de smartphone a fait le choix d’intégrer du lithium Li dans la coque
de son téléphone en utilisant un alliage lithium/aluminium.

Déterminer la perte en masse d'une coque de téléphone en aluminium si on substitue 10% en volume d'aluminium
par du lithium.

Données : — Coque du smartphone : largeur = 7,7 cm; longueur = 16,1 cm; épaisseur = 0,2 cm

— Masses volumiques : pj;shium = 0,53 8.cm™2; Patuminium = 2,70 g.cm™3.
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