COHESION DE LA MATIERE 

Nous venons de voir au chapitre précédent que :

-la structure électronique rend compte de la structure de la molécule via les liaisons

-le nbre de liaisons intervient directement dans la géométrie de la molécule

-l’électronégativité (qui se justifie à partir de la st.élec) intervient (avec la géométrie de la molécule) dans le caractère polaire /apolaire de la molécule

Nous allons maintenant nous servir de ce que nous avons appris pour comprendre la cohésion des solides ioniques et moléculaires. 
Questions auxquelles nous allons répondre dans ce chapitre :
- Comment, dans les solides ioniques, des ions de même charge et de charge opposée peuvent rester liés les uns aux autres dans un même ensemble ? Comment se fait donc la répartition des ions ?

- Comment dans les solides moléculaires, les molécules peuvent rester « liées » entre elles sachant qu’elles sont neutres ? 
I. DIFFERENTS TYPES DE LIAISONS.

1) Liaison covalente.

La liaison covalente est la mise en commun de 2 é externes (ou de valence) appartenant à 2 atomes différents. 

Les 2 électrons mis en commun sont localisés entre 2 atomes : A – B ; le trait entre A et B représente la mise en commun de 2 électrons. 

A partir du moment où la liaison est formée, les 2 électrons appartiennent aux 2 atomes.

2) [image: image2.jpg]


Electronégativité (Vu au chp précédent).
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> Interactions entre les molécules

de diiode a un instant t (a) etaun
instant t’ (b). La valeur moyenne

des charges instantanées est nulle, mais
les effets des interactions instantanées
correspondantes sont permanents.





L’électronégativité, notée χ, est la tendance qu’a un atome à attirer à lui les électrons, 
quand il est engagé dans une liaison covalente.

Dans la CP, χ croît  lorsque l’on se déplace vers la droite et en montant.

3) Liaison polarisée (Vu au chap précédent).

Dans une liaison covalente A-B, si l’atome B est plus électronégatif que A, les électrons formant la liaison seront inégalement répartis car plus proches de B.
On dit que la liaison A-B constitue un dipôle électrique ou que la liaison A-B est polarisée.
Une liaison entre 2 atomes est toujours polarisée si  les atomes engagés dans la liaison sont différents.
rqe : une liaison covalente peut être multiple.

A retenir : une liaison covalente entre deux atomes est polarisée si les 2 atomes engagés ont des électronégativités différentes. Ils sont alors porteurs de charges électriques partielles notées δ+ et δ-  
Exemple : la liaison entre H et Cl est polarisée, Cl attirant davantage les électrons de la liaison que H : les é dans la liaison sont + proches de Cl donc apparaît un défaut d’é à côté de H ; si on cherche les barycentres + et – dans la molécule, on a G- du côté de Cl et G+ du côté de H : ils ne sont pas superposés ( molécule polaire 
Dans une liaison Cl – Cl, il n’y a pas de charges partielles car la liaison n’est pas polarisée 
Que se passe-t-il si la différence d’électronégativité est très grande ?
4) Liaison ionique.

Plus la différence d’électronégativité est importante, plus la liaison est polarisée ; lorsque la différence d’électronégativité devient trop grande, la liaison devient ionique.
Ce cas concernera les atomes situés à l’opposé dans la CP, par ex, Na et Cl : ces atomes auraient eu tendance à mettre en commun 1 é pour satisfaire la règle de l’octet (Na veut en donner 1 et Cl en prendre 1) mais Cl est tellement électronégatif par rapport à Na que la liaison covalente ne va plus exister : il va se créer 2 ions.
A retenir :
	Différence d’électronégativité entre A et B
	Type de liaison
	Exemples

	Nulle
	Covalente non polarisée
	Cl – Cl 

	Moyenne
	Covalente polarisée
	H – Cl 

	Forte (en théorie supérieure à 1,7)
	Ionique
	Na+ …. Cl-
(cohérent puisque Na est – électronégatif que H puisqu’en –dessous dans la CP : Δχ = 2,1)

Ici, chaque atome (Na et Cl trouve un intérêt dans cette liaison ionique puisque Cl gagne 1 é et voit sa couche externe pleine).



Nous allons voir maintenant comment interpréter la cohésion des solides à partir de la nature de leurs liaisons.
II. SOLIDES IONIQUES ET MOLECULAIRES.

Les solides ioniques et moléculaires sont deux catégories importantes de solides.

1) Définitions.

Un solide ionique  (ou cristal ionique) est un agencement régulier d’anions et de cations dans l’espace.

Un solide moléculaire est un agencement régulier de molécules dans l’espace.

ex : glace (l’orientation se fait telle qu’il n’y ait qu’un seul H entre 2 atomes d’O à chaque fois ; cela donne la structure hexagonale), diiode …

Différence entre cristal ionique et molécule : dans le sel, il n’y a pas de molécules NaCl, ce sont des ions qui sont répartis dans une disposition précise. Ainsi, il n’existe pas de NaCl isolé. De +, une molécule est un agencement d’atomes alors qu’un solide ionique est un agencement d’ions ! Un solide ionique n’est donc pas une molécule.
2) Nom et formule chimique d’un solide ionique (Vu en 2nde).

-La formule du solide ionique est la formule la plus simple rendant compte de l’électroneutralité.

-Le nom du cristal commence par l’anion suivi du cation associé.

	Nom du cristal
	Cations présents
	Anions présents
	Formule du cristal

	Chlorure de sodium
	Ion sodium Na+
	Ion chlorure Cl-
	NaCl

	Chlorure de calcium
	Ion calcium Ca2+
	Ion chlorure Cl-
	CaCl2

	Fluorure de magnésium
	Ion magnésium Mg2+
	Ion fluorure  F-
	MgF2

	Sulfate de cuivre
	Ion cuivre II Cu2+
	Ion sulfate SO42-
	CuSO4

	Sulfate de sodium
	Ion sodium Na+
	Ion sulfate SO42-
	Na2SO4

	Sulfate d’aluminium
	Ion aluminium Al3+
	Ion sulfate SO42-
	Al2(SO4)3


III.  COHESION DES SOLIDES.

1) Cohésion des solides ioniques.

· Chaque ion s’entoure d’ions de charges de signe opposé. 

· L’interaction électrostatique : ( expérience bâton PVC sur pendule
	
qA et qB de signes opposés
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interaction attractive
	qA et qB de même signe
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interaction répulsive

	
	



Loi de Coulomb : 
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  avec k la constante de Coulomb (k = 9,0.109 N.m2.C -2)

A retenir : c’est l’interaction électrostatique existant entre les ions qui assure la cohésion du solide ionique. 
2) Cohésion des solides moléculaires.
Dans les solides moléculaires, la cohésion est assurée par 2 types d’interactions  intermoléculaires (intervenant ENTRE les molécules) :

- les interactions de Van der Waals (VDW)
- les liaisons Hydrogène

· Les interactions de Van der Waals (- fortes que I° élec des sol ioniques car charges partielles dans la relation de Coulomb et comme δ < e, F_élec est moindre).

-Cas des molécules polaires :
Les molécules polaires peuvent être associées à des dipôles électriques permanents. 
Schématisation d’une molécule polaire : 

Ainsi, même si l’ensemble est neutre, il existe dans chaque molécule, un centre géométrique + et un centre géométrique  – : chaque centre géométrique d’une molécule attire le centre géométrique de signe opposé d’une autre molécule. 
Dans le cas de molécules diatomiques, cela revient à associer les atomes δ+ en face des atomes δ- d’une autre molécule.
Exemple : le chlorure d’hydrogène

Les molécules HCl sont orientées de manière à ce que l’atome d’hydrogène (charge partielle positive) soit toujours voisin de l’atome de chlore (charge partielle négative) d’une autre molécule. 

-Cas des  molécules apolaires :
Dans les molécules apolaires, il n’existe pas de dipôle permanent, les centres géométriques sont superposés. Par contre, suite à la dissymétrie aléatoire du nuage électronique, la molécule, pourra, à un moment donné, présenter un dipôle électrique instantané et polariser les molécules voisines ( expérience pendule repoussé par approche d’un bâton  chargé. 
Exemple : le diiode I2
Dans les molécules de diiode, les liaisons covalentes ne sont pas polarisées : les électrons du doublet liant se situent statistiquement aussi près d’un noyau que de l’autre. En revanche, à un instant t, ces électrons pourront être plus proches de l’un des deux noyaux : des charges partielles instantanées apparaissent alors au sein de la molécule. Ces dernières permettent l’établissement d’interactions de Van der Waals entre les molécules.
A retenir : les interactions de Van der Waals sont des interactions attractives qui existent entre les dipôles électriques présents au sein des molécules (permanents ou instantanés).
· Les liaisons hydrogène (plus fortes que interactions de VDW mais plus faibles que I° électriques des solides ioniques)
Une liaison hydrogène est une interaction attractive établie entre un atome d’hydrogène lié à un atome A très électronégatif (donc porteur d’une charge partielle δ+ importante), et un atome B très électronégatif et porteur d’un doublet non liant (donc forte concentration électronique). 
Elle se forme toujours dans la direction A-H … B.
Les atomes A et B sont souvent des atomes de fluor F, d’oxygène O, d’azote N.

Une liaison hydrogène est une interaction attractive qui s’établit entre un atome d’hydrogène lié à un atome A très électronégatif et un atome B très électronégatif et porteur d’un doublet non liant.

Les atomes A et B sont souvent des atomes de fluor (F), d’oxygène (O), d’azote (N).


Une telle liaison se représente en pointillé, 
pour se distinguer de la liaison covalente, 
qui elle, se représente avec un tiret.
rq : autres ex : eau, HCl, éthanol …
A retenir : la cohésion d’un solide moléculaire est due :

-aux interactions de Van der Waals, toujours présentes (mais négligeables si liaisons H)
-aux liaisons hydrogène lorsqu’elles existent

Conclusion :
	Type de solide
	Type d’interaction assurant la cohésion

	Solide ionique


	Interaction électrique entre les ions

	Solide moléculaire
	Interactions de VDW* (aussi de nature électrique mais de + faible intensité) + liaisons H (+ faibles que les I° électriques)
*entre dip_perm pour molécules polaires et entre dip_ins pour molécules apolaires 



	Rq : liaison covalente > liaison ionique > liaison H > I° VDW


IV. SOLUBILITE D’UNE ESPECE CHIMIQUE DANS UN SOLVANT.

1) Règle générale de solubilité d’un soluté dans un solvant.

Les solutés sont solubles dans les solvants de même nature : un soluté polaire sera soluble dans un solvant polaire (idem pour apolaire).

** soluté polaire/solvant polaire : même nature d’I° entre dipôles permanents

** soluté apolaire/solvant polaire : les dipôles permanents n’existant qu’entre molécules de solvant, celles-ci vont se regrouper, laissant alors le soluté isolé ( non dissolution

** soluté apolaire/solvant apolaire : même nature d’I° : l’ensemble se mélange par I° électriques induites.
2) Dissolution d’un solide ionique dans l’eau.

Les solides ioniques sont solubles dans les solvants polaires (la dissolution s’explique par l’établissement d’I° électrostatiques entre les ions du soluté et les molécules polaires du solvant).

La dissolution d’un soluté ionique dans un solvant polaire peut être modélisée en 3 étapes :

animation :

 https://www.youtube.com/watch?v=R4RkKvyf-dg
https://www.youtube.com/watch?v=Ca1HtVWf1uo
La dissolution d’un solide ionique dans un solvant polaire peut être modélisée par trois étapes :

· La dissociation des ions du solide

Exemple avec la dissolution dans l’eau du solide ionique NaCl (s) : les molécules d’eau présentent leur pôle négatif aux ions sodium Na+ et les attirent par interaction électrique ; de même, ce sont les pôles positifs des molécules d’eau qui se placent face aux ions chlorure Cl-. Les ions se dissocient alors du solide.

· La solvatation (appelée hydratation dans le cas où le solvant est l’eau) : les ions s’entourent de molécules du solvant (voir figure ci-contre). I° ions-dipôles permanents de l’eau : c’est pour cette raison que les ions ne se recombinent pas : ils sont très vite entourés des molécules d’eau et ne peuvent plus interagir entre eux une fois dissociés.
· La dispersion des ions dans la solution sous l’effet de l’agitation thermique.
L’agitation thermique rend la solution homogène : les ions solvatés se dispersent.

cf annexe Fiche méthode équation_dissolution pour établir le lien
entre les concentrations en quantité de matière des ions.

V. EXTRACTION PAR SOLVANT.

A partir des propriétés du soluté, rédiger un court paragraphe mentionnant les critères du choix du solvant d’extraction S pour extraire une espèce chimique E de son solvant d’origine So [COM].

Le solvant S doit être choisi tel que :

-l’espèce chimique à extraire (notée E) doit y être + soluble que dans le solvant d’origine

-il ne doit pas être miscible au solvant d’origine

-il doit présenter un minimum de danger pour la santé et l’environnement.
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