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Édifices chimiques 

       Objectifs 

· Construire des modèles moléculaires connaissant la structure électronique des atomes. 

· Comprendre la géométrie des molécules en se basant sur la répulsion électronique des doublets liants et non liants.

Matériel :  Boite de modèles moléculaires.
I – Introduction :

Dans de nombreux composés chimiques, les atomes forment des édifices possédant un nombre d’atomes déterminé. Une molécule est une particule électriquement neutre formé d’un nombre limité d’atomes.

II –  Manipulations :

1. Réalisation du modèle moléculaire du dihydrogène ( H2 ) 

a. Écrire la configuration électronique (modèle de Bohr ou de Lewis) de chacun des atomes constituant la molécule. 

b. Déterminer le nombre d'électrons périphériques de chaque atome. 

c. En déduire le nombre de liaisons covalentes que peut établir chaque atome. 

d. Donner la formule de Lewis de la molécule en représentant les doublets liants en rouge et les doublets non liants en bleu. 

e. Construire le modèle moléculaire. 

2. Autres molécules

Appliquer la même méthode que précédemment pour étudier les molécules suivantes:

	Chlorure d'hydrogène
	HCl
	Diazote
	N2

	Dioxygène
	O2
	Dichlore
	Cl2

	Eau
	H2O
	Méthane  
	CH4


Remarques : 

*Un atome d’hydrogène va se lier à un autre atome d’hydrogène afin de saturer sa couche externe, pour cela, les atomes mettent en commun des paires d’électrons, ces électrons communs constituant des liaisons covalentes. 

*On a coutume de représenter cette paire d’électrons par un tiret.

*Pour satisfaire la règle de l’octet, les atomes peuvent former deux ou trois liaisons covalentes entre  eux. On parle alors de liaisons double ou triple.

*Dans la formation d’une molécule tout se passe comme si chaque atome avait sa couche électronique externe saturée. Les seuls électrons concernés par ces échanges sont les électrons célibataires de la dernière couche.

III - Retenons : 

………………………………………………………………………………………………………………………..

……………………………………………………………………………………………………….………………..

……………………………………………………………………………………………………………….………..

………………………………………………………………………………………………………………………….

IV – Généralités sur les molécules :
· Les molécules de corps purs simples sont constitués d’atomes identiques. Exemple : H2 , O2.

· Les molécules de corps purs composés sont constitués d’atomes différents. 

Exemple : H2 O , CO2.

· Un mélange contient plusieurs sortes de molécules. ( exemple : l’air est constitué de 80% de N2 et 20% de O2 )

· Les molécules sont électriquement neutres.

V – Interprétation – Formule chimique d’un corps :

1° - La formule chimique : 

La formule chimique d’un corps peut renseigner :

· du point de vue qualitatif : elle indique quels sont les atomes qui forment la molécule.

· Du point de vue quantitatif : elle indique le nombre d’atomes qui composent la molécule.

Activité : On donne les formules des corps suivants : aspirine C9H8O4, caféine C8H10N3O2, carbonate de calcium ( craie ) CaCO3.
Donner le nom des atomes présents dans chacune des molécules, préciser à chaque fois le nombre d’atomes qui les composent.


2° - Masse molaire moléculaire :
a – Approche : Le nom chimique du sucre est le saccharose qui est un composé moléculaire de formule C12H22O11.

Cette molécule se compose de ……… atomes de carbone, ………atomes d’hydrogène, et ….. atomes d’oxygène. 

Sachant que la masse molaire atomique du carbone est M(C) = 12 g/mol., de l’hydrogène est M(H) = 1 g/mol., de l’oxygène est M(O) = 16 g/mol., on peut calculer sa masse moléculaire : 

M (C12H22O11) = ……………………………………………………………………………………………….
b – Définition : 

La masse moléculaire d’un corps est notée M et s’exprime en grammes par mole : g/mol.

VI – Exercices de synthèse :

1 - Compléter le tableau ci-dessous.


	Nom du composé
	Formule brute
	Formation de la molécule
	Formule développée
	Masse moléculaire

	Dioxyde de carbone
	CO2
	
	
	

	Ammoniac
	NH3
	
	
	

	Chlorure d’hydrogène
	HCl
	
	
	

	Ethane
	C2H6
	
	
	


2 - On donne les formules des molécules suivantes :Aspirine : C9 H8 O4   ;  Caféine : C8 H10 N3 O2  ;  carbonate de calcium ( craie ) CaCO3.

a - Nommer les atomes constituant chaque molécule.

b - Calculer la masse molaire de chaque molécule.

c -  Calculer le nombre de moles d’aspirine contenues dans un comprimé contenant 500mg d’aspirine.

3 -  Compléter la formule développée du glucose de formule C6 H12 O6 

4 - Les véhicules à moteurs rejettent dans l’atmosphère un gaz dont la formule brute est CO2 .

a - Donner la formule développée du CO2 . Quel est le nom de cette molécule?

b- Quelle est la nature des liaisons entre les atomes ?

c- Calculer la masse molaire du CO2 .

d- Combien y-a-t-il de moles de CO2 dans 44 mg de CO2? Quel est le volume occupé par cette quantité de CO2 ?

	Nom du composé
	Formule brute
	Atomes mis en jeu dans la molécule
	Configuration électronique des atomes constituant la molécule
	nombre d'électrons périphériques de chaque atome
	nombre de liaisons covalentes que peut établir chaque atome
	Formation de la molécule

( modèle de Lewis )
	Formule développée

	Chlorure  d’hydrogène


	HCl
	
	
	
	
	
	

	Dioxygène


	O2
	
	
	
	
	
	

	Eau


	H2O
	
	
	
	
	
	

	Diazote


	N2
	
	
	
	
	
	

	Dichlore


	Cl2
	
	
	
	
	
	

	Méthane


	CH4
	
	
	
	
	
	


Tableau récapitulatif : Autres molécules
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