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PREMIERE CHAPITRE T2
SPECIALITE STRUCUTURE ET POLARITE DES ENTITES CHIMIQUES

ACTIVITE 14 : Représentation de Lewis

Physique et
chimie

Objectifs
Etablir le schéma de Lewis de quelques
—  molécules : Oz H2 H20 CO2 NH; CH4 HCI
— ions : H* H;0* Na* NH4* CI OH- 0%

DOCUMENTS

JeJef| : Rangement des électrons ! Régles a suivre ! (Rappels de 2")

En 1913, le physicien danois BOHR propose un nouveau modeéle de I'atome, dans
lequel les électrons du cortége électronique d’'un atome (dans son état le plus stable
appelé état fondamental) se répartissent :

— dans des couches électroniques (notéesn=1, 2, 3 ...),

— elles-mémes composées de sous-couches (notées s, p, d, f...) contenant un
nombre limité d’électrons.

La répartition des électrons d’'un atome dans son état fondamental sur ses couches et
sous-couches correspond a la confiquration électronique de I'atome.

REGLES

Il'y a un ordre a respecter pour remplir les couches Il y a nombre maximal d’électrons par couche

Exemple : L’'atome de posséde 6 électrons répartis sur 2 couches :

Une premiére couche notée n = 1 composée d’une sous couche notée 1s avec 2 électrons
Une deuxiéme couche notée n = 2 composée de 2 sous couches notée 2s avec 2 électrons et 2p avec 2 électrons

La configuration électronique de I'atome de carbone sera donc : 1s2 2s? 2p?
Exemple : L'atome de a pour numéro atomique 16 et posséde donc 16 électrons répartis sur 3 couches :

Une premiére couche notée n = 1 composée d’'une sous couche notée 1s avec 2 électrons
Une deuxiéme couche notée n = 2 composée de 2 sous couches notée 2s avec 2 électrons et 2p avec 6 électrons
Une troisieme couche notée n = 3 composée de 2 sous couches notée 3s avec 2 électrons et 3p avec 4 électrons

La configuration électronique de I'atome de soufre sera donc : 1s2 2s2 2p°® 3s? 3p*
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pJoJefy. : Stabilité (Rappels de 2"9)

Les éléments chimiques de la 18%™e colonne de la classification
périodique sont appelés GAZ NOBLES (ou gaz rares).

lls sont qualifiés de nobles, car ils ne réagissent quasiment pas avec
d’autres éléments chimiques ou entre eux, ils sont stables dans
la nature sous forme atomique.

Cette quasi-inertie chimique explique pourquoi les physiciens ont mis longtemps a les découvrir.

La stabilité des gaz nobles est due a leur CONFIGURATION ELECTRONIQUE.

7 électrons sur la couche externe
He : 1s2 i I d’électrons
2 .

1oNe : 152 252 2p6 B électrons
T d'électrons

18Ar : 182 282 2p°® 3s? 3p°®

H ,He
Li | Be| | B[N0/ oF [Ne
11Na | 1,MG | [ 13A1 14S1] 15P | 16S | 17C1 | 16Ar

A RETENIR GAZ NOBLE

V A
INERTE COUCHE VALENCE
CHIMIQUEMENT SATUREE

REGLE DE STABILITE

Au cours d’'une transformation chimique les atomes cherchent a
acquérir la configuration électronique du gaz noble le plus
proche.

— duet : 2 électrons sur couche valence (Z < 4)
— octet : 8 électrons sur couche valence (autres atomes)

i
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[pJeJe3 : Modeéle de LEWIS
En 1916, 'américain Gilbert LEWIS suppose que dans une molécule,

lors de la formation d’une liaison entre 2 atomes, chacun d’eux fournit un électron.

Dans un atome, les électrons de la couche de valence sont représentés :
— par un point e s’ils sont célibataires

— par un tiret = s'ils forment un doublet non liant

Exemple :

( Configurations dectramiques :

H: 7
F: 12 242 2,(1,5

it

REGLE DE STABILITE

Pour gagner en stabilité, les atomes peuvent s'associer en formant
des molécules et ainsi acquérir la configuration électronique du
gaz noble le plus proche.

SN

la mise en commun
de 2 électrons de valence
apportés par les 2 atomes.

i

nJeJe¥:! : Formation des ions

Afin de se stabiliser certains atomes peuvent gagner ou perdre des électrons afin d’obtenir la configuration
électronique du gaz rare le plus proche et devenir ainsi des ions.

Les électrons de valence (couche externe) se répartissent en
doublets liants (liaison covalente) et doublets non liants.

pA

association de 2 électrons de
valence d'un méme atome.

Exemple :

ATOME de magnésium ION magnésium La charge
delionest+2:
> I'atome a perdu
CATION e o (<] o 24 M (<} © ° o 2 électrons
Chargé positivement °° ° 12VIg q (<) ° Mo
par PERTE d’électron(s) @ 12 protons - 2N g
' © 0 o 12 zlectrons i ° & 12 protons
© © G902 Siectrons ; :Qo =5 12-2=108lectrons
ATOME de chlore ION chlorure La charge
o delionest-1:
I'atome a gagné
ANION o © o 35 Cl ﬁ ©o °° o 1 électron
—_—
Chargé négativement °°° o L4 ©e oo Cl_
par GAIN d’électrons(s) o o0 17protons  Gain e @°
(#] 17électrons ~ de 1 électron © 17 protons
O @ e
(=) o =) ° 17 + 1= 18 électrons
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Groupe | ' Tableau périodique des éléments chimiques -
Periade
4 H&Bum
1 2
! H I E IV E 'y VI E Iy He
1007975 13 14 15 16 17 4002602
BEryleum | ~— nom de Fékment igaz. liquide ou solide 40°C &t 1013 kPa) Bore Carbone Azote Toygene Fraar FEan
4 -— numéro atomigque 5 & 7 8 a 10
2 Be |- symbole chimique B C N o F MNe
9.0121831 | — mssse somique relstive [ou celle de Fisotape be phus stable] 108135 | | 12,0106 | |1400s8ss| | 1599940 | |a.9992031§ |201797 @
e & [ CILASN Atomic Weights 20137 + rev. 2015 ] — — - — — —
12 13 14 15 16 a7 18
3 Mg A v A 1A I & "' IE I E Al Si P S cl Ar
243055 3 4 5 6 7 ’ 8 9 10 1M 12 ps.9a153as5] | 28,085 (1) | 1097376201 32,0675 35,4515 39,948 (1)
Calcium Scandeum Tatane Wanadam Cheaame Mangandse] Fer Cobalt Nackel Cuiwre Zane. Gallum [Ge rmuanau] Arsensc S naurm Brodme Krypton
20 21 2 23 24 25 26 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36
4 Ca Sc Ti v Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
40,078 (4) 44955908 (g | 47,857 (1) | |50.9415 (1)] |51.9961 (8) 4938044 | 55,845 (2) | |58.933194( (58,6934 (4] | 63,546 (3) 65,38 (2) 69,723 (1) 72,630 (H) | | 74921595 | 78,971 (8 79,904 83,793 (2)
e Vit | [Ewcamn | [ Feobmm e 2 i mem | [Poge | [ | e | [ Taa Tam | [Frommne | [ Tenae Toae XEron
38 39 40 41 4z 43 44 45 46 7 48 49 50 51 52 53 54
s Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag cd In Sn Sb Te I Xe
87.62 (1) 8890584 91,2242 9290637 9595011 | _fo8] 101.07 (2 10290550 106.42 (1) 078682 1za1a] (114818 () (118710 [121.760 (1) 127.60 (30 126.90447) 131,293 (86
Barpam Lanthansdes Hatnmam Tantan Tungatens | [ RhEneem Tamwam Trvdram Or Mo Thatiem Pramit Beaarath | | P | Radon
56 72 73 74 75 76 7 79 B0 81 B2 35. i
© Ba EE Hf Ta w Re Os Ir Au Hg Tl Pb Bi ! Rn
137.327@] | . |178.49 (=] 18094788 183,84 (1) 186,207 (1) 190,23 i3 192,217 (@ 96,966569 | 200,592 () 2043835 2072 (1) | 20898040 )
s | [ Actades | [ oo Biiiaim | Eeaborgua | Bah ] | Haisim P | TR Whag
104 105 106 107 108 112 113
7 Ra S Rf Db Sg Bh Hs cn Nh
| _j2zsl_ _ 267) 269) 270) 277) 2a3) 215)
Canthans Terwam Readyme | Pramtheen] Terbwam P Ty Tutécmm
57 58 60 61 | 65 66 69 71
La Ce Nd Pm Dy Tm Lu
138,90547 140,116 (1)) 144,242 (1) nas) : 15036 (2) 151,964 (1) 162,500 (1), 168,93422 1749668
At | [Thammm Traraem | {Repimsmm Rendpgan { i i i
83 || 90 92 93 94 95 96 101 103
Ac || Th U Np Pu Am cm Ccf Md Lr
| 2271 _!|232.0077 | i231,03508] |238.02891 | | _gz371 124 243) 12a7) 231) 521 @571 @58 s3] 661
Métmoe Non métmoe
I T TV —— - 73
L L atemenes |

TRAVAIL A FAIRE

{BRGAZ NOBLES
01 Ecrire la configuration électronique des 3 gaz rares : Hélium Néon et Argon
Hélium : ..o, [N\ =To] o I Argon @ ..o,
[0 Donner leur nombre d’électrons de valence
Hélium @ ..o, Néon @ ....coviiiiiiinnns Argon @ .o
(1 Conclure s’ils sont stables ou non et justifier
2 E DE LEWIS DES ATON
Symbole atome H C N (0] cl
Numéro 1
atomique
Nombre
, 1
électrons
configuration
onnere 1s!
électronique
nombre
électrons de 1
valence
atome stable ou non
non
Nombre
d’électrons
engagés pour 1
former un
doublet liant
Nombre e de
valence ne 0
participant pas a
doublet liant
Nombre de 0
doublet non liant
Formule de Lewis H °
de atome
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FORMULE DE LEWIS DES MOLECULES

Formule
brute

Vidéo

Formule
de Lewis
de la
molécule

Info importantel

FORMULE DE LEWIS DES IONS MONOATOMIQUES

Si un atome vide sa couche électronique on dit qu’il a une lacune que I'on représente par une case vide.

Symbole
atome

Na

(o)

cl

Numéro
atomique

Nombre
électrons

Configuration
électronique

1s?

Nombre
d’électrons
gagnés ou
perdu pour

devenir stable

Formule brute
de l'ion
monoatomique
formé

H+

Formule de
Lewis de I'ion
monoatomique
formé

[m
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FORMULE DE LEWIS DES IONS POLYATOMIQUES

Info importante

Si un atome engagé dans un ion polyatomique n’est pas entouré du méme nombre d’électrons
qu’a I’état isolé alors il porte une
— charge + s’il lui manque un électron

— une charge - si on lui ajoute des électrons

Formule brute HO - NH,* Hs;0 *
Nombre d’électrons Oxygeéne : 6 Azote: ...... Oxygéne : ......
de valence de chaque
atome Hydrogéne : 1 Hydrogéne : ...... Hydrogéne : ......

Nombre d’électrons
de valence total de
I’'ion apportés par
chaque atome

Nombre d’électrons
de valence total de
I'ion polyatomique

Nombre de doublets
total (liants et non
liants) a répartir

6+1=7
7+1=8
8/2=4

Vidéo

Formule de Lewis des
ions polyatomiques
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