Partie II

Constitution de la matière

Objectifs 

· Description microscopique de la matière à l’aide de modèles simples pour la constitution et la géométrie des entités : atomes, ions et molécules. Ces modélisations vont permettre de rationaliser les comportements macroscopiques des multiples espèces chimiques et de rendre interprétables les diverses observations expérimentales.

· Introduction du concept macroscopique d’élément et de sa conservation au cours des transformations chimiques.

· Présentation de la classification périodique des éléments et de son rôle dans l’organisation des connaissances.

Outils de description

· Sensibilisation à la notion de modèle et à ses limites :

· modélisation atomique

· modélisation du cortège électronique

· règles du « duet » et de l’octet

· modélisation de Lewis

· modélisation de Gillespie

· Classification historique des éléments de Mendeleïev, critères actuels de classement et confrontation des deux classifications. Utilisation comme outil de prédiction. Evolution des propriétés dans le tableau. Notion de familles chimiques.

PARTIE II

BO
Durée
Progression 
Référence documents

II.1.1
2h
Le modèle de l’atome
Cours
Activité 1



II.1.2
1,5h
Approche expérimentale de la conservation au cours d’une succession de transformations chimiques


TP1


1h
L’élément chimique ; concepts et conservation : exploitation du TP


Cours

II.1.3
1,5h
Activité documentaire sur les éléments en utilisant l’outil multimédia : abondance relative et découverte historique de quelques éléments ; constitution de fiches d’identité


TP2 

Activité 2


0,5h
Le modèle du cortège électronique
Cours 

Activité 3



II.2.1
1,5h


Règles du « duet » et de l’octet 
Cours 

Activité 4



II.2.2
1,5h
La géométrie de quelques molécules simples ; utilisation des modèles moléculaires et de logiciels de représentation moléculaire.


TP3

Activité 5

II.3.1
1h
Classification périodique des éléments : démarche de Mendeleïev et classification actuelle ; utilisation des fiches d’identité.


Cours 

Activité 6

II.3.2
1h
Utilisation de la classification périodique ; familles chimiques, formules des molécules usuelles et charges des ions monoatomiques.


Cours, expériences de cours
Activité 7


1h
Evaluation
Contrôle écrit



Proposition d'une méthode pour écrire les formules de LEWIS de quelques molécules. 
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· Ecrire le nom et la formule brute de la molécule.
· Ecrire la configuration électronique en différentes couches de chaque atome.
· Trouver le nombre d'électrons ne de la couche externe de chaque atome.
· Trouver le nombre total nt d'électrons externes intervenant dans la molécule en faisant la somme des différents ne. 
· Trouver le nombre total nd de doublets en divisant par 2 le nombre total d'électrons externes nt .
· Répartir les doublets de la molécule en doublets liants ( liaisons covalentes ) ou en doublets non liants en respectant :
· La règle du « duet ».pour l'atome d'hydrogène.
· La règle de l'octet pour les autres atomes.
Exemple n° 1 : le chlorure d'hydrogène.
Molécule
Nom : chlorure d'hydrogène
Formule : HCl

Atomes
H
Cl

Configuration électronique
( K )1
( K)2(L )8( M )7

ne
1
7

nt
1+7 = 8

nd
8/2 = 4
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Répartition des doublets

et nature des doublets
H         Cl
· 1 doublet liant ou 1 liaison covalente simple entre H et Cl
· 3 doublets non liants sur Cl

Conclusion
· respect de la règle du « duet ».pour l'atome d'hydrogène H

· respect de la règle de l'octet pour l'atome de chlore Cl

Exemple n° 2 : le méthane.
Molécule
Nom : méthane
Formule : CH4

Atomes
H
H
H
H
C

Configuration électronique
( K )1
( K )1
( K )1
( K )1
( K )2( L )4

ne
1
1
1
1
4

nt
1 + 1+ 1+ 1+ 4 = 8

nd
8/2 = 4


Répartition des doublets

et nature des doublets
H

H      C      H

H
· 4 doublets liants ou 4 liaisons covalentes simples entre C et les quatre H
· 0 doublet non liant sur C

Conclusion
· respect de la règle du « duet ».pour les 4 atomes d'hydrogène 

· respect de la règle de l'octet pour l'atome de carbone 

Exemple n° 3 : l'eau.
Molécule
Nom : eau
Formule : H2O

Atomes
H
H
O

Configuration électronique
( K )1
( K )1
( K )2( L )6

ne
1
1
6

nt
1 + 1+ 6 = 8

nd
8/2 = 4


Répartition des doublets

et nature des doublets
H      O      H
· 2 doublets liants ou 2 liaisons covalentes simples entre O et les deux H
· 2 doublets  non liants sur O

Conclusion
· respect de la règle du « duet ».pour les 2 atomes d'hydrogène 

· respect de la règle de l'octet pour l'atome d'oxygène 

Exemple n°4 : le cyanure d'hydrogène.
Molécule
Nom : cyanure d'hydrogène
Formule : HCN

Atomes
H
C
N

Configuration électronique
( K )1
( K )2( L )4
( K )2( L )5

ne
1
4
5

nt
1 + 4 + 5 = 10

nd
10/2 = 5


Répartition des doublets

et nature des doublets
H      C      N
· 1 doublet liant ou 1 liaison covalente simple entre C et H
· 3 doublets liants ou 1 liaison covalente triple entre C et N
· 1 doublet non liant sur N

Conclusion
· respect de la règle du « duet ».pour l'atome d'hydrogène 

· respect de la règle de l'octet pour les atomes de carbone et d'azote 

Exemple n° 5 : le diazote.
Molécule
Nom : diazote
Formule : N2

Atomes
N
N

Configuration électronique
( K )2( L )5
( K )2( L )5

ne
5
5

nt
5+5 = 10

nd
10/2 = 5


Répartition des doublets

et nature des doublets
N        N
· 3 doublets liants ou 1 liaison covalente triple entre les 2 atomes N
· 1 doublet non liant sur chaque atome N

Conclusion
· respect de la règle de l'octet pour chaque atome N

Objectifs à atteindre.

                        a) Savoir écrire la formule de Lewis d'une molécule. Il faut alors donner aux élèves, l'enchaînement des différents atomes qui constituent cette molécule.

Exemples : pour l'acide hypochloreux, il faut donner l’enchaînement ClOH et non HClO ; pour l'acide phosphorique (HO)3PO et non H3PO4 ; pour l'acide nitrique HONO2 et non HNO3 etc……

                        b) Savoir proposer une ou plusieurs formules de Lewis à partir d'une formule  brute : émergence de l'isomérie.

Remarques : Les formules proposées par les élèves, (même sans charges formelles), obéissant aux règles du « duet ».et de l'octet, peuvent ne pas correspondre à ce qu'attend le professeur.

En effet, dans le cas simple de CH4O, deux formules de Lewis peuvent être proposées :


                                          ou

La seconde formule ne correspond pas à une molécule réelle stable, on voit par là même, les limites du modèle dans le domaine des prévisions mais il est plus puissant pour vérifier que les règles sont bien respectées dans de nombreuses molécules existantes. 

Les formules de Lewis que le professeur doit accepter en classe de seconde, sont celles où, dans les molécules, l'atome de carbone s'entoure de quatre doublets liants, l'atome d'azote, de trois doublets liants et l'atome d'oxygène, de deux doublets liants. Ces règles peuvent émerger après l’écriture de plusieurs schémas de Lewis de molécules simples.



Nécessité d’une autre théorie que celle de Lewis pour justifier  la géométrie des molécules :

  la théorie de Gillespie. 

Avant utilisation les « modèles moléculaires » 

- Ecrire les schémas de Lewis de CH4, NH3 et H2O,

- Prévoir leur géométrie,

- Confronter les prévisions avec la réalité, 

Molécule
Géométrie
Angle

CH4 
tétraédrique
HCH = 109,28 °

NH3
pyramidale
HNH = 107 °

H2O
coudée
HOH = 105 °

- Pourquoi CH4 et  NH3  ne sont pas plans et H2O n’est pas linéaire ? 

 - A l’aide du modèle de Gillespie (répulsion de tous les doublets (ou paires) d’électrons des couches externes, pour que la répulsion soit minimale, les doublets sont les plus éloignés possibles dans l’espace), proposer une justification des géométries observées.

- Proposer une explication sur la différence entre les angles des liaisons.

A l’aide de ballons de baudruches 
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