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1. LA LIAISON COVALENTE
1.1 LA RÈGLE DE L’OCTET ET DU DUET
Règle de l’octet : 

Règle du duet : 

Pour satisfaire ces règles, les éléments peuvent faire des liaisons 
entre eux afin de créer des molécules ou des ions polyatomiques.

Ces règles expliquent aussi la formation des ions monoatomiques 
(voir chapitre précédent)

Un atome évolue de telle sorte que sa couche externe comporte 8 
électrons, un octet. Il acquiert ainsi la structure électronique externe 
d’un gaz rare qui est très stable.

Les atomes proches de l’hélium (ceux pour lesquels Z < 6) évoluent vers 
un duet, 2 électrons externes.



1.2 LES MOLÉCULES ET IONS POLYATOMIQUES
Définitions  :

Formules :

Molécule : une molécule est une entité chimique électriquement neutre formée d'un 

nombre limité d'atome. Ces atomes sont liés entre eux par des liaisons chimiques.

Ion polyatomique : un ion polyatomique est une entité chimique électriquement 

chargée formée d'un nombre limité à l'atome liés entre eux par des liaisons 

chimiques.

Molécule Ion polyatomique

𝐶2𝐻6 𝑆𝑂4
2−

Molécule constituée de 2 atomes de carbone et 6 

atomes d'hydrogène.

Ion constitué d'un atome de soufre de 4 atomes 

d’oxygène et portant globalement 2 charges 

négatives



• Afin de se lier entre eux pour constituer des molécules ou des ions 

polyatomiques, les atomes constituent entre eux des liaisons covalentes.

Définition :

1.2.1 LIAISON COVALENTE SUIVANT LEWIS

Une liaison covalente consiste en la mise en commun par deux atomes d'une ou 

de plusieurs paires d'électrons appelées doublets de liaison.

La liaison covalente peut être simple double ou triple selon que les atomes ont 

un deux ou trois doublets d'électrons en commun.



• Pour écrire le schéma de Lewis d'une molécule, on part des schémas de 

Lewis des atomes la constituant.

• Les paires de doublets liants sont constitués à partir des électrons 

célibataires de la couche externe des atomes.

• Les doublets non liants des atomes sont conservés.

Exemple du dichlore :

Cl Cl →

Doublet liant ou doublet de covalence ou 

encore doublet covalent.
Doublet non liant.

1.2.2 REPRÉSENTATION DE LEWIS

Cl    Cl



RAPPEL :

• La valence de certains atomes peut varier (voir chapitre 1).

•Certains atomes sont dans un autre état de valence que celui 

prévu par les règles de chimie pour établir la structure 

électronique lorsqu’ils forment des liaisons. Ainsi, le carbone est 

tétravalent et l’aluminium trivalent.



EXERCICE 1 :
Ecrire les représentations de Lewis des molécules suivantes :

Formule brute Atomes séparés Représentation de Lewis

H2

N2

HCl

CH4

C2H6

C2H4

CO2



EXERCICE 2 :
Ecrire les représentations de Lewis des ions polyatomiques suivants :

Formule brute Atomes séparés Représentation de 

Lewis

𝐶𝑁−

𝑆𝑂4
2−

𝐶𝑂3
2−



1.2.3 LIAISON DE COORDINATION OU LIAISON DATIVE

Définition :

On obtient une liaison de coordination, ou liaison de 

coordinence, ou encore liaison dative. Cette liaison est une 

liaison covalente indistinguable des autres.

Exemple  : NH4
+ ( voir au tableau).

Une liaison de coordination, ou dative, est formée à partir 

d’un atome qui fournit un doublet (il est le donneur) à un 

autre atome qui le reçoit dans une case quantique vide ( il 

est l’accepteur).



EXERCICE 3

• Ecrire la représentation de Lewis de l’ion oxonium, 𝐻3𝑂
+ à partir 

de celle de l’eau et de l’ion H+.



1.3 LES RADICAUX

Définition :

Exemples : 

•Un atome de chlore est un radical :     

•Une molécule de méthane ayant perdu un atome 

d'hydrogène est un radical : 

Un radical et une espèce chimique possédant un ou plusieurs 

électrons non appariés (donc célibataires) sur sa couche externe.

H3C·



1.3 LES RADICAUX

• Les radicaux sont souvent notés R·

• Les radicaux sont des espèces chimiques très instables, 

elles ne satisfont pas à la règle de l’octet ou du duet, elles 

sont donc très réactives.



2. ENERGIE DE LA LIAISON CHIMIQUE

• Lorsque deux atomes s’assemblent pour former une 

molécule, ils forment un édifice plus stable que les deux 

atomes séparés : il y a donc libération d’énergie.

• Inversement, on peut définir l’énergie de liaison comme il 

suit :

Définition : l’énergie de liaison est l’énergie qu’il faut fournir pour 

briser une liaison donnée. Elle s’exprime en J.mol-1



QUELQUES LONGUEURS ET ÉNERGIES DE LIAISON :

Plus le nombre de 

liaisons entre deux 

carbones 

augmente, plus la 

longueur de liaison 

est courte, mais 

plus la liaison est 

énergétique.



3. LIAISONS POLARISÉES
3.1 ÉLECTRONÉGATIVITÉ D’UN ÉLÉMENT

Définition :

• L’électronégativité est notée χ. 

•C’est une valeur sans unité donnée dans une table.

L’électronégativité est la tendance qu’a un atome d’un élément, engagé 

dans une liaison avec un atome d’un autre élément, à attirer à lui le 

doublet d’électrons de liaison.



TABLEAU DONNANT L’ELECTRONÉGATIVITÉ DES ÉLÉMENTS :

1. Quel est l’élément le plus électronégatif?

2. Quel est l’élément le moins électronégatif?

3. Comment évolue l’électronégativité dans le tableau périodique d’une manière générale?

4. Pourquoi manque-t-il une colonne?



RÉPONSES : 

Si l’on excepte les métaux de transitions :

• Elément le plus électronégatif : F.

• Elément le moins électronégatif : Fr.

• L’électronégativité augmente de la gauche vers la droite dans le tableau 
périodique. 

• L’électronégativité augmente du bas vers le haut dans le tableau 
périodique.

• Les gaz nobles sont stables et ne forment pas (ou très peu) de liaisons.



3.2 LIAISON POLARISÉE

Définition :

• On considère qu'une liaison est polarisée lorsque la différence des 

électronégativités est supérieure ou égale à 0,4.

• Lorsqu'une liaison covalente est polarisée le doublet de liaison n'est plus 

partagé de manière équitable entre les 2 atomes, l'atome qui a la plus 

grande électronégativité attire davantage le doublé électronique de 

liaison à lui, des charges partielles apparaissent sur chacun des atomes.

Une liaison covalente entre deux atomes est dite polarisée si la différence 

d'électronégativité entre ces deux atomes est significative.



3.3 REPRÉSENTATIONS DES CHARGES PARTIELLES

• Les charges partielles d'une liaison polarisée sont notées + (delta plus) et -

delta moins.

• L'atome ayant l'électronégativité la plus grande porte la charge partielle -

(delta moins).

• L'atome ayant l’électronégativité la plus faible porte la charge partielle +

(delta plus).

Exemples : 

(O) > (H) pour chaque liaison C-H 
(Cl) > (H) 

+ −

+
+

2 −



EXERCICE 4 

1. Représenter les molécules suivantes avec la représentation de Lewis et 

déterminer si les différentes liaisons sont polarisées.

2. Si elles le sont, représenter les charges partielles qui apparaissent.
Formule brute Représentation de Lewis

H2

HF

CO2

NH3

CH4



3.4 MOLÉCULES POLAIRES ET APOLAIRES

• La polarité ou la non-polarité d’une molécule dépend de sa géométrie.

• Pour qu’une molécule soit polaire, il faut qu’au moins une de ses liaisons soit 

polarisée.

Une molécule est polaire si le centre des charges partielles positives ne 

coïncide pas avec le centre des charges partielles négatives.

Une molécule est apolaire si elle ne contient pas de liaisons polarisées 

ou si les centres des charges positives et négatives coïncident.



EXERCICE 5

Ethanol Tétrachlorure de carbone

Acétone cyclohexane

1. Indiquer les charges partielles + et - sur les molécules lorsqu’elles existent.

2. Les centres des charges partielles positives et négatives coïncident-ils ou sont-ils 

séparés?

3. Conclure quant à la polarité ou non de ces molécules.



FIN
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