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5. Les liaisons chimiques

Les liaisons chimiques et l’énergie électronique

2 atomes de H
Etot = 2 x EH

molécule H2

Etot = EH2

Une liaison chimique entre deux atomes est formée si le système qui 
résulte est plus stable (a une énergie plus basse) que celle des deux 
atomes séparés.

Ça peut être achevé:
- par un transfert complet d’un ou de plusieurs électrons: liaison ionique
- si deux atomes partagent 2 électrons
(chacun contribue un): liaison covalente

- si deux atomes partagent 2 électrons
(un contribue 2 et l’autre 0): liaison covalente de coordinence
si tous les atomes partagent des électrons entre eux: liaison métallique

EH2 < 2x EH

Ediss = EH2 - 2x EH
Ediss: énergie de dissociation

énergie de liaison
EH2 = 436 kJ/mol

distance d’équilibre
longueur de la liaison
ro = 74 pm

distance entre les deux noyaux
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1. Les liaisons chimiques sont dues aux réarrangements des électrons 
de valence des atomes.

2. La structure électronique d’un atome est donnée par sa position dans 
le tableau périodique.

═> on peut prévoir le type et le nombre des liaisons chimiques qui sont 
formés par un atome de sa position dans le tableau périodique.

Les propriétés chimiques d’un atome 
sont données par sa position dans le 

tableau périodiquemétaux alcalins
métaux alcalino-terreux
métaux de transition
métaux pauvres
métalloïde
Non-métaux
halogènes
gaz nobles
lanthanides et actinides

Les liaisons chimiques et la structure électronique des atomes

Les différences en électronégativité ∆EN
Dans ce chapitre on va discuter les interactions entre les atomes et les types 
principales des liaisons chimiques. Dans ce contexte, la capacité relative des 
atomes d’attirer des électrons lors de la formation d’une liaison chimique, ça 
veut dire la différence en électronégativité entre les atomes qui constituent la 
liaison joue une rôle centrale.

Si deux (ou plusieurs) atomes s’approchent, leurs nuages électroniques 
commencent à interagir. Il y des scenarii différents qui sont possibles:
- il y une répulsion (pour les couches complètes)
- les électrons peuvent changer propriétaire
- les atomes peuvent partager des électrons

attraction forte
(une liaison chimique)
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Il y a trois possibilité différentes:
Considérez deux atomes A et B:

• 1ère cas:
un des deux atomes a une grande tendance de donner des électrons et 

l’autre a une grande tendance de les accepter, l∆ENABl >> 0
⇒ un ou plusieurs électrons changent propriétaire en formant des ions, 

‘liaison ionique’

• 1ère cas:
un des deux atomes a une grande tendance de donner des électrons et 

l’autre a une grande tendance de les accepter, l∆ENABl >> 0
⇒ un ou plusieurs électrons changent propriétaire en formant des ions, 

‘liaison ionique’
• 2ième cas:
les deux atomes aiment accepter des électrons (les deux ont une 

électronégativité haute et comparable)  ⇒ ils partagent deux électrons  
‘liaison covalente’
l∆ENABl ≅ 0 (liaison covalente non polaire); l∆ENABl > 0 (liaison covalente 
polaire) 

• 2ième cas:
les deux atomes aiment accepter des électrons (les deux ont une 

électronégativité haute et comparable)  ⇒ ils partagent deux électrons  
‘liaison covalente’
l∆ENABl ≅ 0 (liaison covalente non polaire); l∆ENABl > 0 (liaison covalente 
polaire) 
• 3ième case:
les deux atomes aiment donner des électrons (les deux ont une EN 

basse)
⇒ plusieurs atomes donne leurs électrons de valence en formant un 

pool d’électrons qui sont partagés par tous les atomes
l∆ENABl ≅ 0  (et EN petite) ‘liaison métallique’

• 3ième case:
les deux atomes aiment donner des électrons (les deux ont une EN 

basse)
⇒ plusieurs atomes donne leurs électrons de valence en formant un 

pool d’électrons qui sont partagés par tous les atomes
l∆ENABl ≅ 0  (et EN petite) ‘liaison métallique’

Les différences en électronégativité ∆EN

Quiz IX
1) Quel type de liaison chimique attendez-vous entre des atomes de 

chlore?
A) ionique
B) covalente
C) métallique

2) Quel type de liaison est formé si un atome d’iode et un atome de 
potassium se rencontrent?
A) ionique
B) covalente
C) métallique

3) Quel type des liaison chimique est présente dans la molécule Al2? 
A) covalente
B) ionique
C) métallique

4) Quel type de liaison chimique est présent dans solide aluminium? 
A) covalente
B) ionique
C) métallique
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Quiz IX (continué)
5) Quel type de liaison chimique est principalement présent dans la 

composée BaCl2?
A) ionique
B) covalente
C) métallique

2) Quel type de liaison chimique est principalement présent dans la 
molécule O3 (ozone)?
A) ionique
B) covalente
C) métallique

3) Quel type des liaison chimique est présente dans la molécule CsAu? 
A) covalente
B) ionique
C) métallique

4) Quel type de liaison chimique est présent dans une composée CuSn? 
A) covalente
B) ionique
C) métallique

La liaison ionique: transfert complet des électrons
∆ENAB >>0 (entre métaux et non-métaux)

Réaction d’aluminium (EN = 1.5) avec brome (EN = 2.8) (∆EN = 1.3):
2Al  +  3Br2 → 2Al3+Br-

3

http://www.cci.ethz.ch/mainmov.html?expnum=26&ismovie=0&pi
cnum=-1&control=0&language=1&exchap=17+-1&exlist=-1

cristaux ioniques

NaCl MgAl2O4

Cu2CO3(OH)2

Al2O3 + CrMnCO3
CaF2

Cristallo-
génèse
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Énergies associées à la formation des composées ioniques
∆Hf :  enthalpie de formation
(le changement d’enthalpie pour 
la formation d’une mole d’une 
composée dans l’état standard 
(25◦C,1 bar) par des éléments qui 
la constituent dans leurs états 
standards.

NaCl(s)

cycle de Born-Haber pour 1 mole de NaCl

Na(s) +1/2 Cl2(g)

∆Hf

Na(g) +1/2 Cl2(g)
∆Hs= +107 kJ/mol

Na(g) +Cl(g)
∆HD= +122 kJ/mol

Na+(g) + Cl(g) + e

∆HI= +496 kJ/mol
Na+(g) +Cl-(g)

∆HAE= -349 kJ/mol

∆HER= -787 kJ/mol

∆Hf = ∆Hs + ∆HD + ∆HI + ∆HAE +∆HER
∆Hf = -411 kJ/mol (exothermique)

∆Hs: enthalpie de sublimation
∆HD: enthalpie de 
dissociation
∆HI: enthalpie d’ionisation
∆HAE: affinité électronique
∆HER: enthalpie réticulaire
(due à l’attraction 
coulombique entre les ions)

l’énergie de réseau

NaCl 

Na+
Cl-

r
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r: distance Na+-Cl-
q1: charge de cation (q1 = +1e)
q2: charge d’anion (q2 = -1e)
ε0: constante diélectrique du vide

(ε0 = 8.8542x10-12 As/Vm)

M: constante de Madelung
(facteur géométrique du réseau)

M(NaCl) = 1.74756

L’énergie de réseau
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Réseaux cristallins et mailles élémentaires
réseau cristallin:
Un solide cristallin est constitué par la répétition périodique dans les 3 
dimensions de l'espace d'un motif atomique, ionique ou moléculaire, 
appelé maille. La périodicité de la structure d'un cristal est donc 
représentée par un ensemble de points régulièrement disposés. Cet 
ensemble est appelé réseau cristallin.

à face centrée (F,C)
(4 atomes/maille)

centré (I)
(2 atomes/maille)

primitif (P)
(1 atome/maille)

maille élémentaire
Une maille élémentaire est une maille minimale du réseau cristallin ; c'est-
à-dire que la répétition de cette maille dans les 3 dimensions suffit à
reproduire l'entièreté du réseau.                                 

Types des mailles élémentaires

Les 14 réseaux cristallins de Bravais
La maille 
élémentaire 
est 
caractérisée 
par les 3 
distances a, 
b, c et les 3 
angles α, β, 
γ.

cubique

tétragonal

orthorhombique

monoclinique

triclinique

rhomboédrique

Toutes les solides cristallins 
(ioniques, covalents, métalliques, 
moléculaires) adoptent une des 
14 réseaux de Bravais.
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Les structures compactes

structure cubique compacte (fcc)
suite de couches: ABCABC..

structure hexagonal compacte (hcp) 
suite de couches: ABABAB...

Structure cristallins où les atomes sont arrangés le plus 
dense possible (par exemple l'empilement compacte des 
sphères). 

Les structures compactes sont caractérisée par des 
nombres de coordination hauts (CN = 12). Le nombre de 
coordination d'un atome est le nombre d'atomes voisins 
les plus proches dans les trois directions de l'espace. 

Les structures des solides ioniques

Pour déterminer le type de réseau cristallin pour des solides ioniques on 
prend l’arrangement des anions (qui sont plus grands) comme référence 
et les cations occupent des sites intersticiels (l’espace vide du réseau). 

arrangement des 
sphères compactes 
cubique avec un trou 
avec rtrou au milieu. 

le cation occupe
un site cubique
CNcation = 8
ranion/rcation > 0.73

rcation juste un peu plus 
grand que rtrou → moins de 
répulsion entre les anions 
et contacte maximale 
cations-anions

Les structures des solides ioniques peuvent etre assez compliquées: 
Anions et cations doivent être présent dans la stoechiométrie juste, 
anions et cation ont des rayons différents, la structure doit être 
compacte et au même temps optimiser l’interaction électrostatique.
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Les sites intersticiels

le cation occupe
un site cubique
CNcation = 8
ranion/rcation > 0.73

le cation occupe
un site
octaédrique
CNcation = 6
ranion/rcation > 0.414

le cation occupe
un site tétraédrique
CNcation = 4
ranion/rcation > 0.225

cations de 
grande taille

cations de taille 
moyenne

cations de petite 
taille

Les structures des solides ioniques

réseau cristallins cubique 
simple, cations au site 
cubique (CNcation = CNanion = 
8, R > 0.73)
CsCl, CsBr, CsI, NH4Cl etc..
M = 1.747558

Composées de type MX
Type chlorure de césium

réseau cristallins cubique 
face centrée, cations au site 
octaédrique (CNcation = 
CNanion = 6, R > 0.414)
NaCl, KBr,RbI, MgO,CaO, 
AgCl etc..
M = 1.747558

Type chlorure de sodium
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Les structures des solides ioniques

réseau cristallins cubique face 
centrée, cations au ½ des sites 
tétraédrique (CNcation = 4, R > 
0.225, M = 1.6381)
ZnS, CdS,HgS etc..

Composées de type MX

Type ZnS (sphalérite) réseau cristallins tétragonal, 
cations au site octaédrique 
(CNcation = 6, R > 0.414, M = 
2.408)
TiO2,MnO2,SnO2,MgF2,ZnF2, 
etc..

Type TiO2 (rutile)

Le plus proches rcation à ranion, le plus compacte est la 
structure.

Composées de type MX2

enthalpies réticulaires à 25◦C
M

r
qq

E R

0

21

4πε
=
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Propriétés des composées ioniques
- souvent des solides aux conditions normales
- points de fusion hauts
- fragiles: lorsqu'on impose des contraintes mécaniques ou qu'on fait

subir des déformations, la fracture n'exige qu'une faible énergie

- interactions attractives 
avec l’eau (hydrophile)
- soluble dans l’eau si
|Grés |< |Gsol|

- en solution: conduisent 
l’électricité

+

-

La liaison covalente: deux électrons sont partagés
ENA et ENB haute, ∆ENAB ≥ 0 (entre non-métaux)

Réaction d’oxygène avec l’hydrogène:
O2 +  2H2 → 2 H2O

http://www.cci.ethz.ch/mainmov.html?expnum=121&ismovie=0&
picnum=-1&control=0&language=1&exchap=17+-1&exlist=-1

Composées covalentes

solide
diamant (C)

liquide
H2O

gaz
Cl2
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La liaison covalente
Chacun des atomes liés met 
en commun un ou plusieurs 
d‘électrons de ses couches 
externes.

s s

p p

Les phénomènes ondulatoires: l’interférence

L’interférence: superposition des ondes

interférence constructive

interférence destructive

délai de phase
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La liaison covalente

région avec une densité électronique 
accrue entre les noyaux

H H

Ψ1
Ψ2

→ attraction entre les atomes → répulsion entre les atomes

l’interférence positive l’interférence négative

région avec une densité
électronique diminuée entre les 
noyaux

La molécule la plus simple: H2

Superposition positive
Interférence constructive

Superposition négative
Interférence destructive

H      H

un pair 
d’électrons 
liants

•HH•

Un seul
électron
(non-apparié)

La 
représentation 
de Lewis

orbitale 
moléculaire
liantes σ

orbitale 
moléculaire
antiliante σ*

σ: symétrie 
cylindrique 
autour de l’axe 
internucléaire
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Les fonctions d’ondes des molécules: 
les orbitales moléculaires

Comme pour les atomes à plusieurs électrons, on peut approximer la 
fonction d’onde moléculaire totale comme produit des orbitales 
moléculaires:

En plus, on peut approximer les orbitales 
moléculaires par une combinaison linéaire des 
orbitales atomiques (MO-LCAO):

)()...()()(),...,,( 321321 nn rrrrrrrr
rrrrrrrr

ΦΦΦΦ=Ψ
)( ir

r
Φ fonction d’onde d’un seul électron: ‘orbital moléculaire’

∑=Φ
k

atomic
kki cr φ)(r

MOMO MOH Ψ=Ψ εˆ MOΨ
MOε niveau d’énergie moléculaire

Solutions de l’équation de Schrödinger de la molécule: 
fonction d’onde moléculaire 

( )1 12ˆ
2

N

i II j

nn nZ IH i r R r ri i j i i
∑Σ= − ∇ − + ∑

− −>
∑

n: nombre 
total des 
électrons

énergie 
cinétique de 
l’électron i

attraction 
électron-
noyau

N nombre total des noyaux charge du noyau I
Répulsion 
coulombique
entre les 
électrons i et 
j 

distance entre électrons i 
et j

position de 
l’électron i
position du noyau I

L’hamiltonien
électronique 
moléculaire

Orbitales moléculaires

liaison σ
(symétrique autour de 
l’axe internucléaire, les
recouvrement d’orbitales 
colinéaires)

liaison π
(change de signe pendant la 
rotation, les atomes 
s’approchent latéralement)

+

s p Sp

Orbitales hybrides

Orbitale non-liante

NN

HH
HH HH
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Orbitales moléculaires

WW22ClCl44((NHEtNHEt))22(PMe(PMe33))22

liaison π de 2 orbitales 
atomiques dxz

liaison σ de 2 orbitales 
atomiques dz2 

La force des liaisons covalentes
Les enthalpies moyennes de liaisons (en kJ/mol)
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Les longueurs des liaisons covalentes
longueurs de liaisons moyennes et actuelles

Notation: Structures de Lewis
•H  → H     HH•

lO•• •Ol
•_ _ → O = O

l

NH3                        NH4
+

dans les plus parts des cas: 8 électrons de valence
(règle de l’octet)
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Comment écrire des structures de Lewis
1) Comptez les électrons de valence (pour les éléments principaux: les 

électrons de la dernière couche occupée) de tous les atomes de la 
molécule; additionnez la charge si il s’agit d’un anion ou soustrayez la 
charge s’il s’agit d’un cation. Divisez ce nombre par deux nous donne 
le nombre des doublets électroniques que nous pouvons distribués.

Exemple:   NO3
- nombre des électrons: 5+3x6+1=24

nombre des doublets: 24/2 = 12

2) Choisissez un atome centrale (normalement l’atome avec 
l’électronégativité (EN) la plus basse sauf l’hydrogène).

N a une électronégativité plus basse que O. L’atome centrale est N.

3) Arrangez les autres atomes autour de l’atome centrale. Liez l’atome
centrale avec les atomes autours via un doublets électronique.

O          O                 O           O
N                     N

O                     O  

Comment écrire des structures de Lewis
4) Complétez les octets des atomes avec des doublets électroniques si 

possible.

5) Si on peut pas complétez l’octets, formez des liaisons multiples avec 
l’atome centrale.

6) Ajustez la charge totale (pour les anions: ajoutez la charge à l’élément 
avec l’EN la plus grande; pour les cations: enlevez des électrons  à
l’élément avec l’EN la plus petite).

O
N

O

O

N

o

o o

N

o

o o

- 7) Contrôlez si le 
nombre des doublets 
est juste!
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Comment écrire des structures de Lewis
7) C structures de Lewis possible choisissez celle avec les charges 

formelles les plus basses.

N

o

o o
N

o

o o
N

o

o o
N

o

o o

-1 -1

-1 -1

-1

-1
0 0

0

0 0 0

0 +2 -1 +1

Charge totale Q =  Σqi

Q = -1                        Q = -1                       Q = -1                    Q = -1

Structure avec les charges formelles les plus basses IQI = ΣIqiI
IQI = 1                        IQI = 5                      IQI = 1                  IQI = 3

Charge négative n’est pas sur
l’atome avec l’EN la plus grande

Règle de l’octet satisfaite?
non                            non                             non                      oui

Structures de résonance

N

o

o o

-1

0 0

0 N

o
o

o

-1
0

0 0
N

o o

o

-1

0

0
0

N

o

o o

Les 3 atomes d’oxygène sont complètement équivalents, il y a alors 3 
possibilités d’écrire la structure de Lewis (structure de résonance). En 
réalité, les 3 liaison N-O ont la même longueur est la charge est distribués 
sur les 3 oxygène ça veut dire que la structure actuelle est une 
superposition des 3 structure de résonance.
Exemple fameux: le benzène C6H6

Structure de Kekulé

souvent on n’écrit pas les hydrogènes:

structures de résonance de benzène



18

Liaisons covalentes de coordinence

Acide de Lewis: susceptible 
d’accepter un doublet 
électronique
(contiennent des orbitales p ou 
d (métaux de transition !) vide

Base de 
Lewis:
fournit un 
doublet libre

Exemple: le bore

→ monovalent 
(pourrait former une 
1 liaison covalente)

Interaction avec 
des autres 

atomes              4 orbitales hybrides
de types sp3

→ trivalent (peut former 
3 liaisons covalentes)

I F I I F I I F I

BF3

I F I
-

BF4
-

Complexes acide-
base de Lewis

I N - H
H

H

Exceptions à la règle de l’octet
Participation des orbital p ou d vide: 
couches des valence étendues, les 
composées hypervalentes 
(composées avec formellement plus 
que 8 électrons de valences)

Autres exemples: SF6, ICl2-, PO4
3-, I3-
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Les radicaux
Radicaux:
molécules avec un ou plusieurs 
électrons non-appariés

O2 biradical

1s
1s

2s2s

Quelle est la charge d’un atome dans une molécule?

Limite apolaire:
les électrons des 
liaison sont divisés 
également entre les 2 
atomes qui 
constituent la liaison
charge formelle
Qform= V – (L+ 1/2P)

Pour définir une charge QI d’un 
atome I d’une molécule on 
compte combien des électrons N 
appartient à l’atome I en 
comparaison avec l’atome isolé
avec V électrons de valence:
Q = V-N

A quels atomes 
appartiennent les 
électrons des liaisons?

La charge d’un atome dans une molécule n’est pas une observable!

2 cas extrèmes
L: nombre des 
doublets libre
P: nombre des 

doublets partagés

Limite ionique:
les électrons liantes sont 
entièrement attribués à

l’élément avec 
l’électronégativité la plus 

haute:
Nombre d’oxydation

Qox= V-L-P (pour l’élément 
avec l’EN la plus grande)

QOx=V-L (pour l’autre) 0 0 0

-2 -2
+4
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Charges formelles et nombre d’oxydation
Les charges formelles sont 
indiquées. Quels sont les 
nombres d’oxydation?

Quelles sont les charges formelles et  
les nombres d’oxydation?

Formes des molécules
Le modèle VSEPR: Valence Shell Electron Pair Repulsion Model (modèle 
de répulsion des doublets électroniques de la couche de valence)
- Il y une répulsions entre les doublets électroniques → ils tentent de 
s’écarter le plus que possible
- Les doublets libres prennent plus de place
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Le modèle VSEPR
Linear (2 EPs) (3 EPs) (4 EPs)

(5 EPs)

6 EPs

Le carbone
Les formes 
allotropiques du 
carbone

diamant

graphite

C60

fullérènes
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Liaisons carbone-carbone

Configuration de valence                                        hybridation
C l’état fondamental       C* configuration excitée                  sp3 

(2 liaisons possibles)     (4 liaisons, 1 plus forte)  (4 liaisons équivalentes)

Modèle VSEPR: 4 orbitales ⇒ forme tétraédrique

liaisons σ, liaisons simple

CH4

Hybridation
Liaisons simples

Doubles liaisons

C-H

H2CO
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les liaisons aromatiques

Liaisons simples et doubles alternantes
Toutes les liaisons 
sont équivalentes

Les triples liaisons
Triples liaisons 
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résumé d’hybridation

Liaisons polaires
H-H           ∆EN = 0  liaison apolaire:  le doublet est au milieu des 2 atomes

∆EN ≠= 0    liaison polaire:  le doublet est plus 
proche à l’atome avec l’EN la plus grande

∑=
i

ii rq
r

µ

Dipôle
Moment dipolaire
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La liaison métallique: 
tous les atomes partagent les électrons

ENA et ENB basse, ∆ENAB ~ 0 (entre métaux et métaux)
Alliage entre sodium (EN = 0.9) et potassium (EN = 0.8):

Na + K    → NaK
http://www.cci.ethz.ch/mainmov.html?expnum=3&ismovie=0&pic
num=-1&control=0&language=1&exchap=4+-1&exlist=-

Solides métalliques

galliumor

sodium

objets de magnésium

La liaison métallique
cations avec des électrons de 
valence quasiment libres

structures compactes; fcc, hcp

Propriétés:
tenace



26

Conductivité

http://www.cci.ethz.ch/mainm
ov.html?expnum=183&ismov

ie=0&picnum=-
1&control=0&language=1&ex

chap=17+-1&exlist=-1

Supraconductivité de 
YBa2Cu3O7

Les alliages

(laiton)

(cupro-nickel)
(alliage plomb-étain)
(soudure)

(acier inoxydable)
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La représentation des structures moléculaires

Littérature du chapitre 5
Atkins: Chimie. Molécules, Matière, métamorphoses :

Chapitre 8: A l’intérieur des matériaux: les liaisons chimiques
Liaisons ioniques
8.1 Représentation de Lewis des atomes et des ion
8.2 Enthalpies réticulaires
8.3 Propriétés des composés ioniques
Liaisons  covalentes
8.4 Des atomes aux molécules
8.5 Règle de l’octet et structures de Lewis

Représentation de Lewis des atomes et des ion
Structures des espèces polyatomiques
8.6 Structures de Lewis
8.7 Résonance
8.8 Charges formelles
8.4 Des atomes aux molécules
8.5 Règle de l’octet et structures de Lewis
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