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Vue d’ensemble Chapter 2 (Focus 2: Liaisons entre atomes)

Focus 2



Liaison Covalente

Sujet 2B



Sujet 2B.1 Structures de Lewis
Sujet 2B.2 Résonance
Sujet 2B.3 Charge Formelle

P O U R Q U O I  A V E Z - V O U S  B E S O I N  D E  

C O N N A Î T R E  C E  M A T É R I E L  ?  

 Comprendre la nature de la liaison 

covalente est essentiel pour 

interpréter les structures, les 

propriétés et les réactions des 

molécules.

Q U E  F A U T- I L  D É J À  S A V O I R  ?

 Configurations électroniques d'atomes à 

plusieurs électrons (Sujet 1E)

 Symboles de Lewis (Sujet 2A)

 Nomenclature des différents types de 

composés (Fondamentaux D et C)

 Notion de nombre d'oxydation 

(Fondamentaux K) 

 Concept d'électronégativité (Sujet 1F)

Sujet 2A



Symboles de Lewis

Sujet 2B.1



2B.1: Symboles de Lewis

La nature des liaisons covalentes

Sujet 2B

 Comment les non-métaux forment-ils des liaisons ? Avec des 

énergies d'ionisation trop élevées pour former des ions ? 

 Pourquoi existe-t-il une valence particulière d'un élément 

(un nombre préféré de liaisons qu'il souhaite former) ? 

 In 1916, G. N. Lewis published an explanation:

Il a proposé qu'une liaison covalente soit une paire 

d'électrons partagés entre deux atomes.

Figure 2B.1



2B.1: Symboles de Lewis

Règle de l'octet

Sujet 2B

 Lorsque les atomes forment des ions : ils gagnent ou perdent des électrons 

pour atteindre le même nombre d'électrons que le gaz noble le plus proche.

 Lorsque les atomes forment des liaisons covalentes : ils partagent des électrons 

pour atteindre le même nombre d'électrons que le gaz noble le plus proche.

Octet rule:

Dans la formation d'une liaison covalente, les atomes vont aussi loin que possible 

vers la complétude de leur octet (ou doublet dans le cas de l'hydrogène) en 

partageant des paires d'électrons.



2B.1: Symboles de Lewis

La structure de Lewis de l'hydrogène et du fluor

Sujet 2B

 Symbole de Lewis pour l'hydrogène : H.

 Deux atomes d'hydrogène partagent deux électrons entre deux noyaux

 Structure de Lewis : une paire d'électrons partagée est représentée par une ligne (—)

 Structure de Lewis de l'hydrogène gazeux, H2 est H—H

 Les deux électrons interagissent avec les deux noyaux, chaque atome forme un doublet 

complet

 L'atome de fluor possède sept électrons de valence :

· Les cercles dessinés autour de chaque atome F montrent comment chaque atome F obtient un 

octet en partageant un électron.



2B.1: Symboles de Lewis

Liaisons multiples et ordre de liaison

Sujet 2B

 Une seule paire d'électrons partagée entre deux atomes → liaison simple

 Deux paires d'électrons partagées entre deux atomes → liaison double

 Trois paires d'électrons partagées entre deux atomes → liaison triple

· Ordre de liaison : le nombre de liaisons qui lient une paire spécifique d'atomes

Molécule Ordre de liaison

H2 1

F2 1

O2 2

N2 3



Définition: Electrons dans la couche externe (le plus grand nombre quantique 

principal n)

 Pour les éléments des groupes principaux: seuls les électrons s et p de la couche 

externe comptent.

 Ex. l’ion iodure, I⁻, avec la configuration électronique [Kr]4d105𝑠25p6, a huit 

électrons de valence ; les électrons de 4d ne comptent pas.

 Pour les métaux de transition: les électrons s et d au-delà de la configuration de 

gaz noble qui précède l’élément en question sont considérés comme des électrons 

de valence.

Ex. le manganèse, Mn, avec la configuration électronique [Ar]3d54s2, a sept 

électrons de valence.

2B.1: Symboles de Lewis

Electrons de valence

Sujet 2B



2B.1: Symboles de Lewis

Paires non liantes

Sujet 2B

· Une paire non liante ou une paire libre est une paire d'électrons de valence qui 

n'est pas impliquée dans la liaison.

 Dans le F₂, chaque atome possède trois paires non liantes qui se repoussent

fortement, ce qui rend le F₂ très réactif.

 En revanche, le N₂ possède une liaison triple forte et est très non réactif (il est 

souvent utilisé comme gaz inerte dans les synthèses chimiques).



2B.1: Symboles de Lewis

Auto-test

Sujet 2B

Écrivez les structures de Lewis pour HBr, O2 et N2 et indiquez combien de paires libres 

possède chaque atome.



1. Comptez les électrons de valence disponibles pour tous les atomes de la molécule:

2. Disposez les points représentant les électrons de sorte que l'atome C ait un octet, que 

chaque atome H ait un doublet et que les atomes C et H partagent des paires 

d'électrons.

3. Dessinez la disposition moléculaire ; pour la structure de Lewis finale, remplacez les 

paires d'électrons par des lignes (liaisons) :

Remarque : la structure de Lewis ne montre pas la forme géométrique d'une molécule!

2B.1: Symboles de Lewis 

Structures de Lewis pour les molécules polyatomiques : le méthane CH4

Sujet 2B

Le carbone est 
tétravalent.



 Un atome H est toujours terminal.

 Un atome central est lié à au moins deux autres atomes.

 Choisissez comme atome central l’élément ayant l'électronégativité la plus faible. 

 Disposez les atomes symétriquement autour de l'atome central (ex. OSO, FOF).

Exception: N₂O (asymétrique, NNO)

 Pour la plupart des atomes, l’atome central est écrit en premier (ex. CO₂ , SO₂)

Exception: pour les acides, le H est écrit en premier, ex. H₂SO₄ , HNO₃

2B.1: Symboles de Lewis

Quelques modèles à retenir

Sujet 2B



 Même procédure pour les ions polyatomiques, e.g. NH4
+ ou CO3

2-.

 Seule différence : des électrons sont ajoutés ou soustraits pour tenir compte de la 

charge.

 Oxoanions, e.g. CO3
2-: le premier atome est l'atome central

 Pour les paires de cations et d'anions : traiter les charges séparément, elles ne 

partagent pas d'électrons.

 Carbonate d'ammonium (NH4)2CO3:

2B.1: Symboles de Lewis 

Ions polyatomiques

Sujet 2B



2B.1: Symboles de Lewis

Sujet 2B



2B.1: Symboles de Lewis

Exemple 2B.1: Ecrire la structure de Lewis d’une molecule ou un ion

Sujet 2B

Écrivez les structures de Lewis de (a) l'eau, H2O ; (b) le méthanal, H2CO ; et (c) l'ion chlorite, ClO2
-.



2B.1: Symboles de Lewis
Example 2B.2: Ecrire les structures de Lewis pour les molécules ayant 
plus d'un atome central

Sujet 2B



2B.1: Symboles de Lewis

Résumé

Sujet 2B

Dans la structure de Lewis d'une espèce polyatomique, tous les électrons de valence 

sont utilisés pour compléter les octets (ou doublets) des atomes présents en formant 

des liaisons simples ou multiples ; certains électrons peuvent être laissés sous forme 

de paires non liantes (paire libres).



Résonance

Sujet 2B.2



2B.2: Résonance

Résonance et ordre de liaison

Sujet 2B

 Certaines molécules ne sont pas représentées de manière adéquate par une seule 

structure de Lewis.

 Le nitrate, NO3
-, possède trois structures de Lewis valides d’énergie égale :

 La longueur de liaison observée est la même pour les trois liaisons : 124 pm

 Typiquement N–O liaison simple: 140 pm, typiquement N=O liaison double: 120 pm

 L’ordre de liaison est entre 1 et 2 pour la liaison NO du nitrate



 Le meilleur modèle consiste à mélanger les trois structures de Lewis, chaque liaison a 

des propriétés intermédiaires entre une simple et une double liaison

 Le mélange des structures est appelé résonance, représenté par des flèches à deux 

pointes.

Les structures de résonance sont des structures de Lewis alternatives qui ne diffèrent que 

par la disposition des électrons. La structure réelle est un hybride de résonance, avec des 

électrons délocalisés sur la molécule.

2B.2: Résonance

Structures de Résonance

Sujet 2B



2B.2: Résonance

Délocalisation

Sujet 2B

 Les électrons délocalisés sont partagés entre plusieurs atomes plutôt qu'entre 

seulement deux.

 Les structures de résonance du nitrate n’existent pas en tant que molécules réelles, 

elles sont simplement une façon de montrer que les électrons sont répartis à 

travers la molécule. 

 La délocalisation stabilise la molécule et réduit son énergie.



2B.2: Résonance

Règles pour des structures de résonance

Sujet 2B

 Les atomes sont dans les mêmes positions; seuls les électrons se déplacent.

 Les structures équivalentes contribuent de manière égale à la résonance.

 Les structures à faible énergie contribuent davantage au mélange de résonance 

que les structures à haute énergie. (Vous verrez comment évaluer les énergies 

relatives dans la section suivante).

 Il n'y a pas de résonance si les positions des atomes diffèrent.



2B.2: Résonance

Exemple 2B.3: Ecrire une structure de résonance

Sujet 2B

Suggérez deux structures de Lewis qui contribuent de manière égale à la structure 

de résonance de la molécule O3. Les données expérimentales montrent que les 

deux longueurs de liaison sont identiques.

Solution:



2B.2: Résonance

Exemple 2B.3: Ecrire une structure de résonance(tableau)

Sujet 2B

Écrivez les structures de Lewis contribuant à l'hybride de résonance pour (a) l'ion 

acétate, CH3CO2
- and (b) l’ion nitrite, NO2

-. 

Solution: 

a) b)



2B.2: Résonance

Benzène, C6H6

Sujet 2B

 Le benzène est également un hybride de 

résonance

 Anneau hexagonal planaire de six C avec chacun 

un H attaché 

 Une structure de Lewis illustrée (11) : structure de 

Kekulé 

 Forme de ligne ou de bâton équivalente illustrée 

en (12)



2B.2: Résonance
Les propriétés du benzène ne correspondent pas à la structure de 
Kekulé

Sujet 2B

Une structure de Kekulé ne correspond pas à toutes les données expérimentales :

1. Réactivité : le benzène ne subit pas les réactions typiques des composés à doubles liaisons.

2. Longueur des liaisons : toutes les liaisons carbone-carbone du benzène ont la même longueur.

3. Preuve structurelle : il n'existe qu'une seule version du 1,2-dichlorobenzène (dans laquelle 

les atomes de chlore sont attachés à deux atomes de carbone adjacents).

Si la structure de Kekulé était correcte, il existerait deux versions distinctes du 1,2-

dichlorobenzène:

Cependant, une seule existe à 
notre connaissance!



2B.2: Résonance

Le concept de résonance résout les contradictions

Sujet 2B

 Deux structures de Kekulé ayant exactement la 

même énergie : elles ne diffèrent que par la position 

des doubles liaisons (14)

 Les électrons partagés dans les doubles liaisons C=C 

sont délocalisés sur l'ensemble de la molécule.

 Longueurs des liaisons intermédiaires entre la simple 

et la double liaison et identiques (cercle dans 15)

 La résonance stabilise une molécule → Le benzène est 

moins réactif que prévu



2B.2: Résonance

Résumé

Sujet 2B

La résonance est un mélange de structures ayant le même arrangement d'atomes mais 

des arrangements d'électrons différents. La résonance entraîne une délocalisation des 

électrons ; elle répand le caractère de liaisons multiples sur une molécule et permet 

d'obtenir une énergie plus faible.



Charge Formelle

Sujet 2B.3



2B.3: Charge formelle

Structures de Lewis non équivalentes

Sujet 2B

 Ils ont des énergies différentes et contribuent de manière non équivalente.

 La forme la plus stable (la moins énergétique) a des charges formelles les plus 

proches de zéro.



2B.3: Charge formelle

La charge formelle

Sujet 2B

 Charge formelle : charge qu'aurait un atome si la liaison était parfaitement covalente 

(chaque atome a exactement une demi-part dans chaque paire d'électrons de liaison). 

Chaque atome possède toutes ses propres paires et la moitié de chaque paire de 

liaison partagée.

𝐶ℎ𝑎𝑟𝑔𝑒 𝑓𝑜𝑟𝑚𝑒𝑙𝑙𝑒 = 𝑉 − 𝐿 +
1

2
𝐵

𝑉 est le nombre d'électrons de valence

𝐿 est le nombre d'électrons présents sur l'atome (paires non liantes)

𝐵 est le nombre d'électrons de liaison sur l'atome.

Charge formelle plus bas → structure plus stable



2B.3: Charge formelle

Sujet 2B

 Text



2B.3: Charge formelle

Exemple 2B.4: Sélection de l'arrangement le plus probable des atomes

Sujet 2B

Écrivez trois structures de Lewis avec différents arrangements atomiques pour 

l'ion thiocyanate (SCN-) et sélectionnez la structure la plus probable en

identifiant la structure dont les charges formelles sont les plus proches de zéro. 

Pour des raisons de simplicité, ne considérez que les structures comportant des 

doubles liaisons entre atomes voisins.

Rappel: Electronegativité TENDANCE: F > O > N/Cl > Br > I > S > C/Se > H >…

Ajout important : L'électronégativité de N et de Cl est très similaire. Celle qui est 

la plus élevée ou la plus faible dépend du tableau périodique que vous utilisez. 

Par exemple, pour celui du livre, l'électronégativité de Cl > N, mais pour celui de 

la salle de classe, N > Cl.



2B.3: Charge formelle

Exemple 2B.4: Sélection de l'arrangement le plus probable des atomes

Sujet 2B



-1

-1
-1 -1

+1

0

0

0

0

La structure de Lewis de l'ion chlorite pourrait également comporter une double liaison. Pourquoi la 

structure présentée en classe est-elle la structure préférée ? 

La première répond à la règle de l’octet. Les deuxième et troisième structures contiennent du chlore 

hypervalent. Laquelle est la plus proche de la vérité ? L'analyse des charges formelles suggère la 

deuxième et la troisième structure. En outre, il faut tenir compte de la longueur des liaisons : 

Cl-O (liaison simple) : 172 pm

Cl=O (double liaison) : 140 pm

C—O dans ClO2
-: 156 pm → Le chlorite a un ordre de liaison entre 1 et 2. 

2B.1: Structure de Lewis

Question d’un étudiant: l’ion chlorite

Sujet 2B

Charges formelles



2B.3: Charge formelle

Charge formelle et électronégativité

Sujet 2B

 Plus d'électrons que la neutralité → charge négative

 Moins d'électrons que la neutralité → charge positive.

 La structure de Lewis la plus stable a des charges formelles les plus proches de 

zéro, avec la moindre charge positive sur l'atome le moins électronégatif.

 Si les charges sont inévitables, les charges positives appartiennent aux atomes les 

moins électronégatifs.



2B.3: Charge formelle
Charge formelle pour prédire la disposition des atomes dans les 
molécules

Sujet 2B

 Une charge formelle faible (aussi proche que possible de zéro) indique qu'un 

atome n'a subi qu'une faible redistribution des électrons par rapport à l'atome 

libre.

 Pour le dioxyde de carbone, la charge formelle prédit que la structure OCO est plus 

probable que COO.

 De même, elle prédit que NNO est plus probable que NON pour N2O.



 La charge formelle suppose un partage égal → souligne la covalence.

 Le nombre d'oxydation attribue les électrons à l'atome le plus électronégatif →

souligne l'ionicité.

Exemple: CO₂→ charge formelle = 0, nombre d’oxidation de C = +4.

 Les charges formelles dépendent de la structure de Lewis dessinée, ce qui n'est 

pas le cas des nombres d'oxydation. 

 La charge formelle aide à comparer les structures ; le nombre d'oxydation permet 

de suivre le caractère redox.

2B.3: Charge formelle

Formal charge vs. oxidation number

Sujet 2B



2B.3: Charge formelle

Rappel : Comment attribuer des numéros d'oxydation

Sujet 2B



2B.3: Charge formelle

Résumé

Sujet 2B

La charge formelle donne une indication de la mesure dans laquelle les atomes ont 

gagné ou perdu des électrons dans le processus de formation des liaisons covalentes ; 

les arrangements d'atomes et les structures de Lewis ayant les charges formelles les 

plus faibles sont susceptibles d'avoir l'énergie la plus basse.



Les compétences que vous maîtrisez sont la capacité de

❑ Dessinez les structures de Lewis des molécules.

❑ Écrire les structures de résonance d'une molécule.

❑ Utilisez les calculs de charge formelle pour sélectionner l'arrangement atomique le plus 

probable.

Résumé : Vous avez appris qu'une liaison covalente consiste en un partage de paires 

d'électrons et que les atomes acquièrent généralement un octet (ou duet pour l'hydrogène) 

complet d'électrons. Les schémas de partage des paires d'électrons dans les composés 

covalents sont représentés par des structures de Lewis. Vous avez vu que dans certains cas, il 

est nécessaire de représenter une molécule comme un hybride de résonance qui répartit le 

caractère de liaison multiple sur l'ensemble de la molécule. Vous avez vu que la structure de 

Lewis de plus faible énergie peut souvent être identifiée en calculant les charges formelles des 

atomes.

Sujet 2B


