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1 – Modèle de Lewis

2 – Modèle ondulatoire

3 - Hybridation

4 - Mésomérie

La liaison covalente résulte 
de la mise en commun des électrons externes

Elle s’exerce dans une direction bien définie.

Son champs d’action est limité aux atomes voisins.



Chaque atome apporte 1 électron

Doublet (ou paire) liant (ou de liaison)

Doublet non liant (ou libre)O

H H

O

HH

Eau : H2O

Les 2 électrons proviennent du même atome

Base de LewisAcide de Lewis

Ion hydronium : H3O+ H

O

H H

O

HH

H

A B A B

A B A B

1.1 – Formation de la liaison covalente

1 – Modèle de Lewis



Remarque : toute espèce (atome, molécule, ion) possédant au moins un électron célibataire 
est appelée « radical ».
Exemple : monoxyde d’azote ; ion superoxyde ; atome de chlore…

ON ON

Monoxyde d’azote : NO

Difluor : F2 F F F F Liaison simple : 1 doublet σ

Dioxygène : O2
Liaison double : 1 doublet σ

1 doublet πOOOO

Liaison triple : 1 doublet σ
2 doublets πDiazote : N2 NN NN

Ion superoxyde : O2
−

OO OO

Monoxyde de carbone : CO OCOC

Exemples



a) Ions polyatomiques

Une espèce chargée comporte un excès ou un déficit d’électrons par rapport 
à l’état atomique

Généralement, une charge est localisée sur un atome, elle est appelée 
« charge formelle »

La somme de toutes les charges formelles est égale à la charge de l’espèce.

La charge formelle portée par un atome correspond à la différence 
d’électrons entre l’état atomique et lorsque l’édifice est formé, 

toutes les liaisons étant considérées comme purement covalente.

1.2 – Charges formelles



Hydrogène : Nv = 1 électron
1 doublet liant
N = 1 électron ⇒ Pas de charge

Oxygène : Nv =  6 électrons
3 doublets liant + 1 doublet libre 

N = 3 électrons + 2 électrons
N = 5 électrons

⇒ Perte de 1 e-

⇒ Charge +

O

HH

H

Ion hydronium : H3O+

H

O

H H

O

HH

H



b) Molécules

Idem ions polyatomiques
La somme de toutes les charges formelles est nulle.

Monoxyde de carbone : CO

Carbone : 

Oxygène : 

Nv =  4 électrons

Nv =  6 électrons

OC OC

3 doublets liant + 1 doublet libre 
N = 3 électrons + 2 électrons
N = 5 électrons

3 doublets liant + 1 doublet libre 
N = 3 électrons + 2 électrons
N = 5 électrons

⇒ Gain de 1 e−

⇒ Charge −

⇒ Perte de 1 e−

⇒ Charge +

OC



Le nombre d’oxydation (ou degré d’oxydation) d’un atome correspond à la 
différence d’électrons entre l’état atomique et lorsque l’édifice est formé, 

toutes les liaisons étant considérées comme purement ionique.
Un NO s’exprime en chiffre romain.

Monoxyde de carbone : CO

Carbone : 

Oxygène : 

Nv =  4 électrons

Nv =  6 électrons

⇒ Perte de 2 e−

⇒ NO = +II

⇒ Gain de 2 e−

⇒ NO = −II

0 doublet liant + 1 doublet libre 
N = 0 électrons + 2 électrons
N = 2 électrons

3 doublets liant + 1 doublet libre 
N = 6 électrons + 2 électrons
N = 8 électrons

OC OC

χ(O) > χ(C) 

1.3 – Nombre d’oxydation



χ(N) > χ(H) 
Exemples

Ion ammidure NH2
-

Ammoniac NH3

N

H

H

N

H

H

HN

H

H

N

H

H

H

Hydrogène : Nv =  1e
1 doublet liant : N =  1e
Charge formelle : ∅

Azote : Nv =  5e
2 liants + 2 libres 

2e     +    4e   : N =  6e
Charge formelle : 

Azote : Nv =  5e
3 liants + 1 libre 

3e    +  2e  : N =  5e
Charge formelle : ∅

Hydrogène : Nv =  1e
1 doublet liant : N =  1e
Charge formelle : ∅

Azote : Nv =  5e
2 liants + 2 libres 

4e    +    4e   : N =  8e
Nombre d’oxydation : − III

Hydrogène : Nv =  1e
0 doublet liant : N =  0e
Nombre d’oxydation : +I

Azote : Nv =  5e
3 liants + 1 libre 

6e    +  2e     : N =  8e
Nombre d’oxydation : − III

Hydrogène : Nv =  1e
0 doublet liant : N =  0e
Nombre d’oxydation : +I



a) Éléments de la 1e période : H et He

1 seule AO de  valence : 1s  ⇒ 1 seul doublet

Ammoniac NH3

HN

H

H

N

H

H

H
Dihydrogène H2

H

H

H

H

Ion hydronium : H3O+

H

O

H H

O

HH

H

Ion hydrure H- : 1s2 H

1.4 – Nombre de liaisons autour d’un atome



b) Éléments de la 2e période : Li ; Be ; B ; C ; N ; O ; F et Ne

4 AO de  valence : 2s  2p  ⇒ 4 doublets maximum

Ammoniac NH3

N

H

H

H

Ion hydronium : H3O+

O

HH

H

Règle de l’octet : L’édifice aura une stabilité maximale si 
tous les atomes sont entourés de 4 doublets (liants ou non).

Ion ammidure NH2
-

N

H

H

Monoxyde de carbone : CO OC

ONMonoxyde d’azote : NO

Ion superoxyde : O2
− OO

H

O

H

Eau : H2O

Équilibre de dimérisation

2 NO N2O2

O

N

O

N

O

N

O

N



Cas du carbone

Monoxyde de carbone : CO

OC OC OC

Méthane : CH4

HC

H

H

H HC

H

H

HH

HC

H

H HC

H

H

H

*

Un électron de 2s « passe » vers 2p

Hybridation



Cas de l’azote

ion nitrite : NO2
-

ON

O

ON

O

Un électron de 2p « passe » vers une autre 2p

ON

O

ON

O *

ON

O

ON

O

ion nitrate : NO3
-

O*
ON

O

ON

O

O

ON

O

O

ou

O

O

N

O

O

O

N

O

Règle de l’octet pas respectée



c) Éléments de la 3e période et plus

4 AO de  valence : 3s  3p 
+ 5 OA disponibles 3d  ⇒ plus de 4 doublets possible

Chlorure d’hydrogène : HCl

Trifluorure de chlore : ClF3

Un électron de 3p « passe » vers 3d

Cl H

Cl F

F

F

Cl F

F

F

* Cl F

F

F



1.5 – Construction des structures de Lewis

a) 1e méthode : 

O*
ON

O

ON

O

O

ON

O

O

O

O

N

O

Cl F

F

F

Cl F

F

F

* Cl F

F

F

O

HH

HH

O

H H

O

HH

H

Trifluorure de chlore : ClF3

Ion nitrate : NO3
−

Ion hydronium : H3O+



O

HH

H

b) 2e méthode : Ion hydronium : H3O+

1 – Faire le bilan du nombre d’électrons 
de valence à partir des structures de 
Lewis des atomes.

H
1 +

H
1 +

H
1 +

O
6 = 9 électrons

2 – Tenir compte de la charge s’il y a lieu.
• Retrancher 1 électron par charge (+).
• Ajouter 1 électron par charge (−). 

1 charge (+) ⇒ moins 1 électron
⇒ 8 électrons

3 – Déterminer le nombre de doublets
= ½ nombre d’électrons 8 électrons ⇒ 4 doublets

4 – Construire la structure en 
positionnant les doublets en respectant 
au maximum la règle de l’octet.

O

HH

H
5 – Positionner la ou les éventuelle(s) 

charge(s) formelle(s).



Cl F

F

F

ON

O

O

4 – Structure.

1 – Électrons de 
valence.

2 – Charge.

3 – Doublets.

Ion nitrate : NO3
−

O N

3 x 6 + 5 = 23 électrons

1 charge (−) ⇒ plus 1 électron
⇒ 24 électrons

24 électrons ⇒ 12 doublets

ON

O

O

5 – Charge(s) 
formelle(s).

Trifluorure de chlore : ClF3

ClF

3 x 7 + 7 = 28 électrons

Pas de charge

28 électrons ⇒ 14 doublets

Pas de charge formelle



Théorie de Gillespie ou VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion)

L’arrangement le plus stable est celui qui 
minimise les répulsions entre les doublets

H

O

H

4 directions : 2 liaisons simples (2σ) 
+ 2 doublets libres (2n)

ON

O

O

3 directions : 2 liaisons simples (2σ)
+ 1 double liaison (σ + π)

ON

O 3 directions : 1 liaison simple (σ) 
+ 1 double liaison (σ + π) 
+ 1 doublet libre (n)

1.6 – Géométrie spatiale de l’espèce



2 doublets 3 doublets 4 doublets 5 doublets 6 doublets

Linéaire Triangle plan Tétraèdre
Bipyramide

trigonale Octaèdre

Figures de répulsion

H C N

Cyanure d’hydrogène



Géométrie : 3 doublets

Triangle plan

Fluorure de bore

Chlorure d’étain

théorique réel

Formaldéhyde (méthanal)

AX3

Triangle
α = 120°

AX2X’

Triangle
α ≈ 120°

AX2E

Molécule
coudée

α < 120°

Une double liaison « occupe » plus de place qu’une simple.

Un doublet libre « occupe » plus de place qu’une simple liaison.



Tétraèdre

Géométrie : 4 doublets

AX4

Tétraèdre 
α = 109,5°

AX3E

Pyramide à
base triangulaire

α < 109°

AX2E2

Molécule
coudée

α < 109°

Méthane : CH4

Eau : H2O

Ammoniac : NH3



Géométrie : 5 doublets

Bipyramide
trigonale

3 positions
équatoriales

2 positions
axiales

AX5

Bipyramide 
trigonale 

pentachlorure
de phosphore

PCl5

AX4E

Forme
« balançoire »

tétrafluorure
de soufre

SF4

AX3E2

Molécule
en « T »

trifluorure
de brome

BrF3

AX2E3

Molécule
linéaire

ion triiodure
I3−



Géométrie : 6 doublets

Octaèdre

AX6

Octaèdre
α = 90°

Hexafluorure de soufre : SF6

AX5E

Pyramide à
base carrée

α ≈ 90°

Pentafluorure d’iode : IF5

AX4E2

Plan carré
α = 90°

Tétrafluorure de xénon : XeF4



Liaisons polarisées

Calcul de δ :

0,17
q

μ

μ

μ
1019

30

101,28101,6

103,48réel

théorique

réel ==
×

==δ
−−

−

⋅×⋅

⋅

λ

Cl Hλ

Défaut
de chargeδ − δ +

µExcès 
de charge

somme des
densités atomiques

densité réelle

1.7 – Moment dipolaire



Généralisation

http://cwx.prenhall.com/bookbind/pubbooks/hillchem3/medialib/media_portfolio/10.html

Conséquence

(a) Circuit ouvert : pas 
d’orientation des molécules

(b) Circuit fermé : les 
molécules s’orientent, 
pôle δ+ vers plaque (-).

http://wps.prenhall.com/wps/media/objects/476/488316/ch10.html



Le moment dipolaire d’une molécule est égal à la somme 
vectorielle des moments dipolaires de chaque liaison.

Molécules

µ

apolaire

apolaire 2 δ+

δ− δ−

δ−

δ−

δ−

δ−

4 δ+

δ−
δ−

δ−

δ’+
(δ’−) + (3 δ+)

µ

2 δ−

δ+δ+

Sur cette diapositive, les moments dipolaires sont orientés du δ+ vers δ−.



2 – Modèle ondulatoire

2.1 – Nécessité
Représentation de Lewis 

Dioxygène : O2 OO

D’après ce modèle :
⇒ Aucune des 2 molécules ne possède pas d’électron 
célibataire.
⇒ Le dioxygène et le diazote sont diamagnétiques. 
⇒ Ils ne possèdent pas de propriétés magnétiques.

Le dioxygène possède des propriétés magnétiques.
⇒ Il est paramagnétique.
⇒ La molécule possède au moins un électron célibataire.
⇒ Le modèle de Lewis ne reflète pas la réalité.

Diazote : N2 NN

En réalité :

Le diazote ne possède pas de propriété magnétique.
⇒ Il est diamagnétique.
⇒ La molécule ne possède pas d’un électron célibataire.
⇒ Le modèle de Lewis reflète bien la réalité.

N2 liquide

O2 liquide

http://www.colorado.edu/chem/genchem/demoman/q_demo.html



Système 2 protons et 1 électron

OA : Orbitale Atomique ψ (psi)
OM : Orbitale Moléculaire ϕ (phi)

Expression de ϕ

Interaction de 2 atomes : A (ψA) et B (ψB)

Méthode CLOA : Combinaison Linéaire des Orbitales Atomiques

ϕ+ =  a (ψA + ψB)

ϕ− =  a (ψA - ψB)

2.2 – Étude de H2
+



Énergie de ϕ+ et ϕ-

Calcul grâce à l’équation de Schrödinger :
E+ correspond à ϕ+

E- correspond à ϕ-
Les expressions de E+ et E- dépendent de 
la distance r entre les deux noyaux A et B

E- = f(r)
fonction toujours positive, déstabilisante,

E-
min = 0 correspondant à r tend vers +∞

⇒ Orbitale antiliante : σ*

E+ = f(r)
partie négative, stabilisante,

E+
min = Estabilisation correspondant à r = rstabilisation = r0

⇒ Orbitale liante : σ

Estabilisation

E

r
0

r0



Diagramme d’orbitales moléculaires – configuration électronique de H2
+

Estabilisation

E

r
0 r0

0

E

H H+

1s 1s

H2
+

σ

σ*

1 électron 0 électron1 électron

Configuration électronique de l’ion H2
+ :  σ1 ou (σ)1



configuration électronique de H2 configuration électronique de He2

Configuration électronique H2 :  σ2 ou (σ)2 Configuration électronique He2 : (σ)2 (σ*)2

L’indice de liaison i représente le nombre de doublets assurant la liaison entre les 2 atomes.
i = ½ ( nélectrons liants – nélectrons antiliants )

i(H2) = ½ (2 – 0) = 1

⇒ Simple liaison

i(He2) = ½ (2 – 2) = 0

⇒ Pas de liaison

1 électron 1 électron

1s

E

H H

1s

H2

σ

σ*

2 électrons 2 électrons 2 électrons

σ*
E

He

1s

He

1s

He2

σ

4 électrons



Représentations des orbitales moléculaire σ et σ* 

σ

σ*

+

+-

ϕ = f(r) Courbes d’isodensité Représentations

AA BB

AA BB



Deux premières périodes

Orbitales atomiques à considérer : s px py pz de valence

Recouvrement de deux orbitales atomiques

Interaction de 2 atomes : A (ψA) et B (ψB) si :

E (ψA) ≈ E (ψB)

ψA et ψB sont de même symétrie par rapport à l’axe d’approche des deux atomes.

L’intégrale de recouvrement S est proportionnelle au produit (ψA x ψB)

Si ψA et ψB sont de même signe ⇒ S > 0 ⇒ OM liante

Si ψA et ψB sont de signes différents ⇒ S < 0 ⇒ OM anti-liante

Si ψA et ψB n’interagissent pas ⇒ S = 0 ⇒ OM non-liante

2.3 – Généralisation aux molécules diatomiques



Exemples de recouvrement de deux orbitales atomiques

Remarque :

p - p 

sym : symétrique
asym : antisymétrique

z

pz - pz

symsym

S > 0 : recouvrement liant

- pz

sym

pz

sym

z

S > 0 : recouvrement liant

pz

sym

pz

sym

z

S < 0 : recouvrement antiliant

z

- px px

asymasym

S < 0 : recouvrement antiliant

xx

z

- px

asymasym

S > 0 : recouvrement liant

- px

S = 0 : recouvrement nonliant

pz

sym

z

- px

asym



z
σ2s*

σ2s

z

A B

Recouvrements mis en jeu lors de l’approche de deux atomes d’oxygène

8O : 1s2 2s2 2p4

Recouvrements permis d’un point de vue énergétique :
2s(A) et 2s(B)

2px(A), 2py(A), 2pz(A) et 2px(B), 2py(B), 2pz(B) 

Recouvrements permis d’un point de vue symétrique :
2s(A) et 2s(B)

Recouvrement axial : σPlan nodal

2s(A)   et    2s(B)

z



π2px*
z

σ2pz*
z

Recouvrement 
axial : σ

Recouvrement 
latéral : π

2pz(A) et 2pz(B)

z

Plan nodal

2pz(A)   et   2pz(B)
σ2pzz

2px(A) et 2px(B)

z

Plan nodal

2px(A)   et   2px(B) π2px
z

2py(A) et 2py(B) Plan nodal

2py(A)   et   2py(B)

z

z

z π2py

π2py*



Diagramme d’orbitales moléculaires de la molécule O2

σ2s

σ2s*

O2

σ2p*

σ2p

π2p

π2p*

8O : 1s2 2s2 2p4

2s

2p

8O : 1s2 2s2 2p4

E

(σ2s)2 (σ2s*)2   (σ2p)2 (π2p)4   (π2p*)2 

i(O2) = ½ (8 – 4) = 2

⇒ Double liaison



Diagramme d’OM de l’ion superoxyde Ο2
−

+ 1 e−

Électron ajouté = anti-liant

⇒ interaction moins forte 
entre les 2 atomes

⇒ Liaison plus longue

σ2s

σ2s*

O2

σ2p*

σ2p

π2p

π2p*

E

Molécule de dioxygène

(σ2s)2 (σ2s*)2  (σ2p)2 (π2p)4  (π2p*)2 

σ2s

σ2s*

O2
−

σ2p*

σ2p

π2p

π2p*

E

Ion superoxyde

(σ2s)2 (σ2s*)2  (σ2p)2 (π2p)4  (π2p*)3 

Même effet si 
arrachement d’un e- liant

Effet inverse si 
ajout d’un e- liant ou 

arrachement d’un e- anti-liant



Diagramme d’OM de l’oxygène singulet O2*

+ hν

σ2s

σ2s*

O2

σ2p*

σ2p

π2p

π2p*

E

Dioxygène (état fondamental)

(σ2s)2 (σ2s*)2  (σ2p)2 (π2p)4  (π2p*)2 

σ2s

σ2s*

O2*

σ2p*

σ2p

π2p

π2p*

E

« Oxygène singulet »

(σ2s)2 (σ2s*)2  (σ2p)2 (π2p)4  (π2p*)2 



3.1 – Problématique Cas du méthane CH4

2s2 2p2C : 1s2 Approche de 

4 atomes H

2s1 2p3C : 1s2

σsp σsp σspσs

Recouvrement 
avec 1s de H

2 types de 
liaisons C-H
(σs et σsp)
⇒ ce modèle 
ne reflète pas la 
réalité

Au moment de la formation des liaisons, 4 OA (s, px, py, pz) de l’atome excité se réarrangent
⇒ THEORIE DES HYBRIDATIONS

3 – Hybridations

H

H

H

De plus, d’un point de vue géométrique :

D’après VSEPR : En utilisant les OA 2p :

90°



Point de vue énergétique

hybridation

s p

s

p
E

sp3

sp3

E

Formation d’orbitales atomiques hybrides sp3

3.2 – Figure de répulsion : tétraédrique



Applications

Méthane : CH4 Eau : H2O

VSEPR : AX4
Tétraédrique

Hybridation sp3



Point de vue énergétique

s p

s

p
E

sp2

sp2

E
p

p

sp2sp2

sp2

p
+

-

hybridation

Formation d’orbitales atomiques hybrides sp2

3.2 – Figure de répulsion : triangle plan



Applications

VSEPR : AX3
Triangulaire

Hybridation sp2

Éthylène : C2H4 Méthanal : CH2O



C

O

C

O

H

H

H

H

C

C

C

O

H

H

H

H

H

H

Applications

Acétone Acide acétique

sp3

sp3

sp2 sp2

sp3

sp3

sp2

sp2

Nombre d’oxydation de chaque élément

- II

+ I

+ I

+ I

- III

+ II

- III

+ I

+ I

+ I

- II

+ I

- II

+ III

- III

+ I

+ I

+ I



Point de vue énergétique

s p

s

p
E

sp

E
p

sp p

hybridation

Formation d’orbitales atomiques hybrides sp

3.2 – Figure de répulsion : linéaire



Applications

VSEPR : AX2
Linéaire

Hybridation sp

Éthylène : C2H2
Monoxyde de carbone : CO

HH C C

HH C C



4 – Résonance – systèmes conjugués

4.1 – Cas de l’ion carbonate CO3
2-

6 électrons
1 π + 2 n

OC

O

O

1 représentation ne reflète pas la réalité.

OC

O

O

O

OC

O

L’ensemble des trois si.

Système π

CO
O

O
2-

CO
O

O

Hybride de résonance

CO
O

O
2-

122 pm

143 pm



Recouvrements π
4 électrons

H
H H

H H
H

H
H H

H H
HSystème π

C

H

H

C

H

C

H

C

H

H

C

H

H

C

H

C

H

C

H

H

C

H

H

C

H

C

H

C

H

H

Hybride de résonance

C

H

H

C

H

C

H

C

H

H

C

H

H

C

H

C

H

C

H

H

4.2 – Cas du butadiène C4H6



4.3 – Cas du benzène C6H6

Recouvrements σ Recouvrements π : 6 électrons

CC

C

C C

C

HH

H

H H

H

CC

C

C C

C

HH

H

H H

H

CC

C

C C

C

HH

H

H H

H

Système π



4.4 – Écriture de formules mésomères
Considérons l’énolate de formule brute C3H5O−

Deux formules mésomères diffèrent par la position des doublets π et des doublets libres.
Leurs squelettes sont identiques, il n’y a donc pas de modification des doublets σ.

Le « poids » (représentativité) d’une formule est plus grande si, dans l’ordre :

La règle de l’octet est au maximum respectée.

La formule fait apparaître un minimum de charges formelles.

Les charges formelles négatives sont portées par les atomes les plus 
électronégatif, les positives par les atomes les moins électronégatifs.
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