


1. Théorie de la liaison chimique 
2. Différents types de liaisons chimiques. Liaisons localisées 

: Liaisons covalentes. Liaisons ioniques. Liaisons semi-
polaire et complexe. 

3. Liaisons délocalisées : Molécules conjuguées. Liaisons 
métalliques. 

4. Les états de la matière :  Etat désordonné : Gaz parfaits 
et réels. Liquides. Solides amorphes. 

5. Etat ordonné : Cristaux moléculaires. Cristaux covalents 
et macromolécules. Cristaux ioniques. Cristaux 
métalliques 

 

Plan de cours 



Objectifs 
 

•  Comprendre le processus de formation 

d’une liaison chimique et son incidence sur 

la nature, la géométrie et les propriétés 

réactives des molécules. 

 



1. Théorie des orbitales moléculaires. 
Méthode : C.L.O.A.: Combinaison Linaire des Orbitales 
Atomiques. 
Diagramme d’énergie des orbitales moléculaires. 
La répartition des électrons de la molécule dans les orbitales 
moléculaires suit les règles données pour les orbitales 
atomiques: 
•Remplissage prioritaire des niveaux d’énergie les plus bas 
( remplissage par énergie croissante). 
•Sur un même niveau: remplissage du plus grand nombre 
possible d’orbitales avec des spins parallèles (Règle de Hund) 



1) Les orbitales moléculaires sont obtenues par combinaison linéaire 
d’orbitales  atomiques: 

• D’énergie voisines (E<12eV) 
• De symétries compatibles (recouvrement non nul) 
 
2) Le nombre des orbitales moléculaires (O.M.) est égale au nombre 

des orbitales atomiques (O.A.) utilisées dans la combinaison 
linéaire. 

 
3) Types d’O.M.: O.M. liantes 
                               O.M. antiliantes 
                               O.M.non liantes 
 
4) Le nombre des électron dans les O.M. est égal au nombre des 

électrons dans les O.A. 



































N2: molécule Diamagnétique 





2. Liaisons chimiques. 
2.1. Schéma de Lewis. 
- Schéma de Lewis d’un atome. 
Chaque atome est entouré d’un nombre de points 

égal au nombre d’électrons de valence.  
 
 
-Schéma de Lewis d’une molécule. 
Les atomes s’unissent en mettant chacun en commun 

un ou plusieurs électrons appartenant à leur couche 
de valence.  



2.2. Règle de l’octet 



2.3. Types de liaisons. 
 
1// Liaison covalente :  EN faible < 2( EN=électronégativité). 
 
C’est une mise en commun d’un ou de plusieurs doublets 
d’électrons entre deux atomes identiques ou ayant des 
électronégativités voisines. 
Chacun des deux atomes fournit un ou plusieurs électrons de 
sa couche externe. 



Electronégativité  

• Tendance d’un élément à arracher(capter, gagner, 
prendre) un ou plusieurs électrons. 

                  F +e-
                                          F

- 
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Electropositivité  

• Tendance d’un élément à céder( libérer,  
    donner, perdre) un ou plusieurs électrons. 

                Ca                                         2e-
   +    Ca++ 

 



Li 

1.0 

Be 

1.5 

B 

2.0 

C 

2.5 

N 

3.0 

O 

3.5 

F 

4.0 

Na 

0.9 

Mg 

1.2 

Al 

1.5 

Si 

1.8 

P 

2.1 

S 

2.5 

Cl 

3.0 

K 

0.8 

Ca 

1.0 

Ga 

1.6 

Ge 

1.8 

As 

2,0 

Se 

2.4 

Br 

2.8 

Rb 

0.8 

Sr 

1.0 

In 

1.7 

Sn 

1.8 

Sb 

1.9 

Te 

2.1 

I 

2.5 

 Tableau 1 :  électronégativité  dans l’échelle de  

Pauling  de quelques  atomes 



Li 

1.15 

Be 

1.85 

B 

1.62 

C 

2.39 

N 

2.74 

O 

2.88 

F 

4.0 

Na 

1.08 

Mg 

1.42 

Al 

1.18 

Si 

1.81 

P 

2.14 

S 

2.37 

Cl 

3.17 

K 

0.91 

Ca 

0.79 

Ga 

1.21 

Ge 

1.78 

As 

2,08 

Se 

2.26 

Br 

2.90 

Rb 

0.87 

Sr 

0.80 

In 

1.14 

Sn 

1.60 

Sb 

1.83 

Te 

2.09 

I 

2.58 

 Tableau 2:  électronégativité  des éléments selon 

la formule de Mulliken: 
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Exemples. 
 
-Formation de la molécule de dichlore Cl2 

 
 
 
-Formation de la molécule d’ammoniac NH3 

 
 
 
 
 
 

- Formation de la molécule d’eau H2O 



-Les doublets assurant des liaisons         doublets liants. 
 
-Les doublets n’assurant pas de liaison      doublets non liants 
ou doublets libres. 
 
-La formation de liaisons ne conduit pas nécessairement à la 
saturation de la couche externe par huit électrons. 
 

- Il peut subsister dans la molécule des cases vides (orbitales) 
sur certains atomes. 
Exemple. Dans l’hydrure de bore BH3, le bore possède une 
orbitale restée vide:  c’est une lacune électronique. 





2// Liaison covalente dative. 
C’est une mise en commun d’électrons entre un atome B qui 
possède un doublet libre (non liant) et un autre atome A qui 
comporte une lacune électronique: 











Non respect de la règle de l’octet: Octet étendu et hypervalence. 
•  la règle de l’octet n’est pas toujours respectée.  
•Exemple 1: Octet incomplet 
 
 
 

 
 
•Exemple 2: Extension de l’octet (hypervalence) 
 



3) Liaison ionique:  EN grand > 2 ( EN = électronégativité). 
 
Il ya un transfert total d’un ou de plusieurs électrons de l’élément 
le moins électronégatif vers l’élément le plus électronégatif     
 formation de deux ions 



4) Liaison covalente dans un composé A-B. 
 
A et B ont des électronégativités différentes: 
déplacement du nuage électronique vers l’élément le plus 
électronégatif  (par exemple B) 
apparition de charges partielles  
 
 
 
 
 
apparition de moment dipolaire réel: dans une liaison 
covalente polaire. 



Détermination du pourcentage de caractère ionique (% i) d’une 
liaison covalente  A-B polaire ( A et B sont des éléments 
monovalents). 
Le pourcentage de caractère ionique (% i) d’une liaison A-B est lié 
à la valeur de : 
-Si =0: la liaison est covalente à 100%  (% i) =100  = 0% 
-Si = 1: la liaison est ionique à 100 %  (% i) = 100  = 100% 
- Caractère  ionique: 



*/L’unité de moment dipolaire est le Debye : 1 D = 3,33564.10-30 C.m. 
 











À propos du diagramme moléculaire,  
 

•  Une liaison σ est une orbitale moléculaire ………… 
•  Un recouvrement axial donne naissance à une 

liaison ……… 
• Une liaison  est le résultat d’un recouvrement 

….…..entre deux orbitales atomique .….ou …… 
•  Entre deux orbitales atomiques de type pz, il ya 

un recouvrement  …………. 
• Un recouvrement entre deux orbitales atomiques 

donne deux orbitales moléculaires : ………et 
…………. 



À propos du diagramme moléculaire du 
diazote N2 (Z = 7) (la couche de valence)  

 
• La molécule N2 est ..…magnétique. 

• L’indice de liaison de  N2 vaut …..  

• la configuration électronique de N2 est :  
………… …………… 

• Le niveau σz* est ………….…...  

• On a ..….électrons de valence, 8 qui occupent 
des OM ..…….. et 2 qui occupent des OM 
..………..  

 

 



Concernant les diagrammes énergétiques 
 

• Dans la molécule d’acide fluorhydrique (HF), l’OA 1s de 
l’hydrogène est plus proche de l’OA …….. du fluor.  

• La liaison  est induite par le recouvrement ……… entre 
deux orbitales atomiques de type….. ou ….. 

• Un recouvrement ………conduit toujours à une liaison 
de type σ. 

• La molécule d’O2 existe et son ordre de liaison vaut ……. 
• Il existe deux liaisons …..et ….dans la molécule O2. 
• Dans la molécule O2 le niveau σz* est ……..  
•  La molécule d’O2 est …….magnétique.  
• À propos des orbitales moléculaires : 

 



• La méthode L.C.A.O consiste à combiner, 
linéairement, les fonctions d’onde des orbitales 
atomiques d’énergie ……... 

• Si, dans la L.C.A.O, les deux orbitales atomiques 
ont le même axe de symétrie, on obtient une 
orbitale moléculaire de type …. et une orbitale 
moléculaire de type …… 

• Une orbitale de type σ∗ est dite …….. 
• Une orbitale de type σ est dite …………... 
• Le remplissage par les électrons suit les mêmes 

règles que celle des orbitales ……….. 
 



 


