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Rappels CM1  

Electronégativité : Grandeur sans dimension, notée χ, qui traduit l'aptitude d'un atome A à attirer vers lui le doublet 

électronique qui l'associe à un autre atome B (liaison covalente). Donne l'aptitude d'un atome à garder ses électrons. 

 

Si les atomes liés par une liaison covalente ont une différence d’électronégativité suffisante, la liaison est dite 

polarisée : l’atome le plus électronégatif porte une charge partielle négative    et l’autre une charge partielle positive 

  . Remarque : On considère parfois que la différence d'électronégativité doit être supérieure à 0,4. 

 

Une molécule est polaire si le barycentre des charges positives P(+q) n'est pas confondu avec le barycentre des 

charges négatives N(-q). Elle possède alors un moment dipolaire permanent. 

Le moment dipolaire permanent est noté     ou    est défini par                 Unité : le Debye 1D  ≈ ⅓ 10
-29

 C.m 

Pour l’eau, p = 1,86 D. 
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Introduction : Polarisabilité d'un atome ou d'une molécule 

 Un atome ou une molécule est polarisable s'il apparaît dans l'atome ou la molécule un moment dipolaire (dit 

induit)   , en présence d'un champ électrique extérieur     :  

        où α > 0 est appelée polarisabilité de l'atome ou de la molécule. 
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I Forces intermoléculaires 

 

1.) Interactions de Van Der Waals (liaison faible) 

 Résultent de l'interaction attractive entre dipôles électrostatiques permanents (molécules polaires) ou induits 

(molécules polarisables). Sont plus fortes entre molécules polaires qu’entre molécules polarisables. 

Cristaux moléculaires : Assemblage de molécules identiques (neutres) gardant leur identité dans le cristal. 

Au sein des molécules, les liaisons covalentes sont peu affectées par l'assemblage du cristal. 

Entre molécules, les liaisons sont dix à cent fois plus faibles. 

 E liaison ≈ 1 à 10 kJ.mol 
-1

  d ≈ 300 à 500 pm 

Remarque : Liaison covalente E liaison ≈ 500 kJ.mol 
-1

  d ≈ 150 pm 

 

 L'énergie globale d'interaction entre deux molécules est la somme des contributions attractives et répulsive. 

 
 

 

 
 

 

 

 

Ex : Diiode. dI-I = 268 pm. Entre deux molécules, dmin =356 pm. 

  Tfusion = 113 °C  Tébullition = 184 °C 
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2.) Liaison hydrogène (ou interaction par pont hydrogène) (liaison faible) 

 Liaison hydrogène : Liaison de nature électrostatique s'exerçant entre l'hydrogène d'une liaison A-H fortement 

polarisée et d'un atome B d'une molécule possédant un doublet libre (A et B très électronégatifs : N, O, F). 

Energie de liaison EƖ ≈ 10 kJ.mol
-1

. 

 Elle est due à une interaction dipôle-dipôle. Elle est plus forte qu'une liaison de Van Der Waals, mais 

beaucoup moins qu'une liaison covalente ou qu'une liaison ionique (liaisons fortes : Energie de liaison EƖ ≈ 100 

kJ.mol
-1

). 

 

 

 

 

 
 

 

 

 

 

 

 

 

Exemple : Glace I (glace ordinaire, il en existe 6 variétés). 

Liaisons covalentes 99 pm  

Liaisons hydrogène 177 pm 

dO-O = 276 pm. 
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II Les solvants moléculaires 

 

Une solution est obtenue par dissolution d'un composé chimique (le soluté) dans un liquide (le solvant). 

 
1.) Exemple : Effets du solvant Eau 

Le chlorure d’hydrogène HCl(g) est une molécule polaire. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Lors de la dissolution du chlorure d’hydrogène dans l’eau, on observe trois étapes. 

 

a) Ionisation : Liée à la polarité des molécules de solvant et de soluté. 

 Les interactions avec le solvant entraînent la rupture de la liaison covalente. Mais les ions restent 

proches sous l’action des interactions électrostatiques. Il y a formation de paires d’ions. 

On parle de liaison ionique si la différence d'électronégativité est forte entre les deux ions. 

 

      
   
            

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Il y a solvolyse, c'est-à-dire rupture de liaison covalente. 

 

Remarque : Pour un cristal ionique, il y a ionisation simple :        
   
             

C'est un cristal ionique, il n'y a donc pas de liaisons covalentes, mais uniquement une liaison ionique (liaison 

forte). 

 

b) Dissociation (ou dispersion) : La paire d’ions est dissociée sous l’action de la permittivité relative εr de 

l’eau.          
   
          

 

Loi de Coulomb : Deux points matériels immobiles M1 et M2 de charge électrostatique q1 et q2, et distants de r dans le 

vide, exercent l’un sur l’autre une force, appelée force d’interaction électrostatique qui est attractive entre deux 

charges de signes opposés et de norme : 
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c) Solvatation (ou hydratation, lorsque le solvant est l'eau): Les ions s’entourent de molécules d’eau, à cause 

des interactions électrostatiques. 

 

 La solvatation est liée à la proticité (existence d'un -H
δ+

 susceptible de former une liaison hydrogène, 

ou des liaisons de Van der Walls). 

 

  
   
          

   
   
           

 

 

 
 

 

 
2.) Classification des solvants 

 

   Polaire ? On regarde si le solvant possède un moment dipolaire    
 

Polaire             Apolaire 

Dispersant ? On regarde εr         Donc non dispersant 

          

 

 

 

Protique ?           Aprotique ou non 

On regarde -H
δ+

 capable de former une liaison hydrogène 

 

 

 

 

 

 

 

Les interactions soluté-soluté sont remplacées par des interactions soluté-solvant lors de la dissolution. 

 

Les composés polaires, associés par liaisons hydrogènes et les ions sont très solubles dans l'eau : ils sont dits 

hydrophiles. 

Exemple : HCl 

 

 

 

 

Les composés apolaires associés par liaisons de Van der Waals sont peu solubles dans l'eau. Ils sont dits hydrophobes. 

Exemples : chaînes carbonées des hydrocarbures, I2 apolaire, donc peu soluble dans l'eau. 

  

H 
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Toluène : 

 
Cyclohexane 

 
 

 

 

 

 

Conclusion : Composés organiques volatiles 

La plupart des solvants utilisés sont des COV (Composés organiques volatiles) nocifs pour l'environnement. 

- grande inflammabilité 

- effet toxique sur la santé et l'environnement 

-participation à l'effet de serre. 

 

Chimie verte : Réduire les COV, les recycler. Faire des réactions sans solvant, en phase gazeuse, en utilisant des 

fluides supercritiques, ou simplement l'eau comme solvant. 

 

Rappel CM1 : Electronégativité 
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