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La chimie organique est présente constamment dans

notre vie quotidienne (santé, vêtements,

alimentation…etc), en outre elle est fondamentalement

impliquée dans la vie elle–même, puisqu’elle règle tout le

fonctionnement cellulaire des organismes vivants.

Il est nécessaire à une chimie intelligente de connaitre la

nature de la liaison chimique pour la compréhension du

comportement chimique des molécules au cours des

différentes réactions.

Introduction



Rappel
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Structure de LEWIS



 Selon Lewis, la structure de l'atome est une

représentation des électrons de valence d'un atome

autour du symbole de l'élément, faisant apparaitre les

doublets électroniques et les électrons célibataires.

Structure de Lewis
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1s2 2s2 2p3

Une configuration électronique dont la couche externe

renferme un octet d’électrons est particulièrement stable.

Structure de Lewis



La liaison chimique



La liaison s’établit entre atomes pour leur permettre d’adopter la

configuration électronique du gaz rare et respecter ainsi la règle de

l ’octet.

Une liaison chimique est l'ensemble des forces assurant les liens

entre atomes permettant de former des molécules.

A                          B

Force d’attraction Force de répulsion

Liaison chimique

http://www.google.com/imgres?q=rayon+de+covalence+et+rayon+de+vander+waals&um=1&hl=fr&sa=X&biw=1600&bih=745&tbm=isch&tbnid=8BLnqc63bVq1VM:&imgrefurl=http://lehollandaisvolant.net/index.php?tag=sciences&docid=aPlesrUO36dd4M&imgurl=http://lehollandaisvolant.net/img/blog-101228-vanderwaals.png&w=591&h=289&ei=6JgZT-aNJMKAOpLp9a4L&zoom=1


Formation de l’orbitale moléculaire

 Une orbitale est la portion de l’espace où un électron
de type donné a la probabilité maximum de se trouver.

 La mécanique quantique permet de déterminer
mathématiquement la forme des orbitales atomiques
et l’énergie des électrons qui l’occupent



Formation de l’orbitale moléculaire



 L’idée de Lewis est conservée : mise en commun de 2

électrons pour former une liaison.

 L’idée nouvelle est que ces deux électrons vont

occuper une portion de l’espace obtenue par un

chevauchement ou recouvrement de 2 orbitales

atomiques créant ainsi une orbitale moléculaire.

Formation de l’orbitale moléculaire



liaison 
liaison 

Compte tenu de la disposition des orbitales autour du noyau et 

de leur forme, la liaison  ne peut se créer qu’après formation 

de la liaison .

Formation de l’orbitale moléculaire
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Longueur de liaison

Elle diminue quand la multiplicité de la liaison augmente.

La longueur d’une liaison est la distance moyenne à l’équilibre

entre les noyaux des deux atomes formant la liaison.

longueur de liaison

atome



Longueur de liaison

Rayon de 
covalence

Rayon de Van 
der Waals



Longueur de liaison

 On appelle rayon de covalence d’un élément la moitié de la 

longueur de la liaison dans la molécule biatomique du corps 

simple correspondant.

 Exp1: H2                           0.074 nm

Le rayon de covalence de l’H                0,074 /2 =0.037nm

Exp 2: H     Cl (dH Cl)

dH Cl= rH + rCl=0,037+0.099=0,136nm (valeur expérimentale 

0,128nm).



 On appelle rayon de Van der Waals d’un élément la moitié de

la distance minimale à laquelle peuvent s’approcher deux

atomes de cet élément non directement liés.

d1
d1

d2

Longueur de liaison



H C N O F Cl Br I

r(nm) 0.037 0.077 0.070 0.066 0.064 0.099 0.114 0.133

R(nm) 0.120 0.150 0.150 0.140 0.135 0.180 0.195 0.215

Longueur de liaison

r : rayon de covalence

R: rayon de Van der Waals



Types de liaisons chimiques

le caractère simple et multiple

énergie de liaison et l’organisation électrique



Types de liaisons chimiques

le caractère simple et multiple



liaison simple double triple

Exp: Ethane C2H6 Ethène C2H4 Ethyne C2H2

H         H

H   C C H

H         H

H         H

C     C       

H          H

H      C         C          H

Afin de réaliser la saturation de la couche de valence, les

atomes peuvent se combiner en échangeant plusieurs

liaisons si nécessaire.



Types de liaisons chimiques

énergie de liaison et l’organisation électrique



Types de liaisons chimiques



 énergie de dissociation pour briser des liaisons 

fortes: de 200 à 500 kJ.mol-1

 3 types limites de liaisons fortes

1. Liaisons fortes



Liaison ionique      liaison covalente  liaison métallique

Cl Br

Cl     Br

e-
Na

Na+ Cl-

Cl

Fe Fe

mer d’électrons

Fe

Fe

Fe

Fe 

1. Liaisons fortes



liaison

Liaison 
covalente

Pure Polarisée Dative

Liaison 
ionique

Liaison 
métallique

1. Liaisons fortes



1s1 1s1

H  + H     H   H  HH

F F

F FF F

LA LIAISON COVALENTE

H        +      H     H2

 Résulte de la mise en commun d’électrons par des atomes sous
forme de paire ou doublet.

 Les liaisons covalentes sont les plus fortes et les plus stables.
Exp1

Exp 2

On parle d'un partage 

d'électrons entre deux 

atomes

Liaison covalente



• Liaison covalente 
pureSi ΔEN = 0

• Liaison covalente 
polariséeSi 0< ΔEN <1.7

Liaison covalente



DP1

A B
Partage égal des électrons.

molécule symétrique

Liaison covalente pure

carte DP1 0.04 nx nz( )

A B

Partage inégal des électrons

Molécule dissymétrique

Liaison covalente polarisée

Liaison covalente



Echelle de pauling

Liaison covalente

Electronégativité



 La liaison dative

N

H

H

B

H

H

H
+

H N H

H

H

B

H

H

H

Atome donneur: donne le doublet présent dans sa couche externe.

Atome accepteur: reçoit le doublet dans une case vide de sa couche 

externe.



 Si ∆EN > 1.7

L’atome le plus électronégatif capte les électrons de

valence de l’autre atome, ainsi on obtient un ion positif et

un ion négatif.

carte DP1 0.04 nx nz( )

A B

Liaison ionique



Exp

Liaison ionique



 Formation d'un réseau associant des anions entourés de 

cations (et vice versa):cristaux

Exp: NaCl

Réseau ionique

11+ 17+

11+ 17+

Na                       Cl

Na+ Cl-

Cl-

Na+



 S’établit entre atomes d’électronégativités faibles et

possédant peu d’électrons sur leur couche externe (1, 2 ou

3 électrons)

Liaison métallique



 Exp: ions d'aluminium

Liaison métallique



 2. Liaisons faibles

•Ont des énergies de dissociation faibles.

• Sont dues à des forces de cohésion qui s’exercent entre 

des atomes incapables de former des liaisons de valence 

ou entre des molécules où les possibilités de liaisons 

fortes sont déjà saturées.

Liaison hydrogène Liaison de Van der Waals



Liaison hydrogène

Elle se manifeste uniquement entre une molécule qui comporte

un atome d’hydrogène lié à un atome X très électronégatif (N, O

ou F) et un autre atome, Y, possédant un doublet libre (F, O ou

N).

O

H

H

HO

H

X           H ----------- Y
d- d+ d-



 Exp: La molécule d’eau
Liaison hydrogène



O

O
H

Récepteur

Liaison hydrogéne

Médicament

Liaison hydrogène

Exp.  Interaction entre médicament et récepteur 

O H

O
H

Récepteur Liaison hydrogéne

Médicament



Liaisons de Van der Waals

 En général très faibles.

 proviennent de l’attraction entre dipôles électriques

permanents (pour les molécules polaires) ou induits

dans les atomes ou molécules.



la structure de Lewis des molécules

Dioxyde d’azote:  NO2

 5+6×2 =17 

∆N= 5-(1+0.5×6)= +1



 O       N       O       
D =  e de valence  - (e N.L +  0,5×e L)



Acide et base de Lewis

 Un acide de Lewis est une molécule capable d’accepter un

doublet d’électrons ; c’est donc une molécule qui possède une

lacune électronique.

 Une base de Lewis est une molécule capable de céder un

doublet d’électrons. Elle possède donc nécessairement au

moins un doublet non liant.

Exp: NH3       Base de LEWIS

BH3           Acide de LEWIS



Géométrie moléculaire



Le modèle VSEPR

La géométrie d’une molécule est déterminée selon la

théorie de la répulsion des paires électroniques de

valence «Le modèle VSEPR » (Valence Shell Electron

Pair Repulsion Model)

La configuration spatiale d’une molécule est déterminée

de manière à minimiser la répulsion mutuelle des paires

électroniques (liantes ou non liantes) dans la couche de

valence de l’atome central.



 Détermination de la géométrie d’une molécule selon 

cette méthode



 Détermination de la géométrie d’une molécule selon 

cette méthode 

Répulsion entre doublets:  

liant-liant < liant-non liant < non liant-non liant



Structure linéaire

Deux paires électroniques

(les liaisons multiples étant

assimilées à une seule paire

électronique) entourent

l’atome central

Cl Be Cl

OCO

C CH H

Angle : 180°



Trois paires électroniques

(les liaisons multiples étant

assimilées à une seule paire

électronique) entourent

l’atome central

B H

H

H

S O

O

Structure trigonale plane

Angle : 120°



Quatres paires électroniques

entourent l’atome central

H

H
H

H

N

H H
H O

H H

Structure Tétraèdrique

Angle ≈ 109°



Autres structures



Hybridation des orbitales 

atomiques



 combinaison linéaire d‘orbitales atomiques OA ayant le même

nombre quantique principal n, mais des nombres l différents.

Obtention d'orbitales hybrides.

Hybridation des orbitales atomiques



Hybridation sp3 

Combinaison de 

l’orbitale s avec les 

trois orbitales p pour 

donner 4 orbitales 

hybrides sp3 

équivalentes et de 

même énergie

Hybridation des orbitales atomiques



Hybridation sp2 

Combinaison de 

l’orbitale s avec deux 

orbitales p pour donner 

3 orbitales hybrides sp2 

équivalentes et de même 

énergie. Une orbitale 

reste inchangée

Hybridation des orbitales atomiques



Hybridation sp

Combinaison de 

l’orbitale s avec 

une orbitales p 

pour donner 2 

orbitales hybrides 

sp équivalentes et 

de même énergie. 

Deux orbitales p 

restent 

inchangées.

Hybridation des orbitales atomiques



L’atome de carbone



Le carbone est l'élément le plus vital pour les êtres vivants,

car tous les organismes vivants sont construits à partir de

composés de carbone.



6C  (Z = 6)  1s
2
 2s

2
 2p

2

2p

2s

1s

n =2

n = 1

"Etat Excité"

2p

2s

1s

n =2

n = 1

"Etat Fondamental"



CH4

H C

H

H

H

Hybridation sp3 du carbone

Hybridation du carbone
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H

H

H

H

Hybridation sp3 du carbone

Hybridation du carbone



Hybridation sp3 du carbone

Hybridation du carbone



Hybridation sp3 du carbone

Hybridation du carbone



Hybridation sp3 du carbone



Hybridation sp2 du carbone

C

H

H

C

H

H

C2H4

Hybridation du carbone



Hybridation sp2 du carbone

Hybridation du carbone



Hybridation sp2 du carbone



C2H2

C C HH

Hybridation sp du carbone

Hybridation du carbone



Hybridation sp du carbone

CH C H

Hybridation du carbone



CH C H

Hybridation sp du carbone

Hybridation du carbone



Hybridation sp du carbone



Un cas particulier: l’allène CH2=C=CH2

Hybridation sp du carbone

Hybridation du carbone
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