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Rappel : les atomes (sauf les gaz nobles) entre eux pour former des liaisons (=mise en 
commun des électrons de deux atomes différents pur se rapprocher de l’état de stabilité) ce 
qui permet de créer des molécules. 
 

Électronégativité, Effets électronique, Liaisons (et 

solvants) :  

 

I. Électronégativité et polarisation des liaisons 
A. Electronégativité : 

On va commencer ce cours par une définition SUPER importante celle de l’électronégativité : l’électronégativité 

est une grandeur sans unité qui traduit la capacité qu’a un atome à attirer les électrons à lui. Plus un atome a 

une valeur d’électronégativité élevée plus il attire des électrons. 

Pour mesurer l’électronégativité on peut se baser sur plusieurs échelles : 

➢ Échelle de Mulkien : elle est basée sur l’énergie d’ionisation (= capacité à arracher un électron de 

l’attraction du noyau d’un atome). 

➢ Échelle de Pauling (la + utilisée) : basée sur l’énergie de dissociation des liaisons (=énergie qu’il faut 

fournir pour séparer 2 atomes entre eux). 

Ces échelles vont donner une valeur d’électronégativité à chaque élément du tableau périodique. Même si les 

valeurs absolues peuvent varier les valeurs relatives entrent les éléments restent les mêmes. Il est donc possible 

de classer les éléments en fonction de leur électronégativité pour se faire il faut suivre plusieurs règles : 

▪ Dans une même une colonne du tableau périodique (=même famille ex : halogènes) l’électronégativité 

décroît lorsque le nombre de nucléons croît. Pourquoi ? Car plus on va avoir de nucléons (A) plus le 

noyau sera massif est aura tendance à éloigner les électrons de valence qui pourront donc être ionisé 

plus facilement 
Petite explication supplémentaire : Prenez par exemple le polonium et l’oxygène : Comme A(Po)=209 
ces électrons vont être dans des couches très externes donc ils vont être faiblement lier au noyau 
donc on va facilement pouvoir les arracher alors que A(O)=16 donc ces électrons de valence sont 
dans la couche L donc encore très lié à au noyau donc il est plus électronégatif que le Polonium. 

▪ Dans une même ligne du tableau l’électronégativité croît avec le numéro atomique (Z) car la charge 

positive du noyau augmente avec le nombre de protons et va donc pouvoir attirer plus d’électrons 

 

Moment récap : 

Avec tout ce que l’on vient de dire j’en déduis que l’électronégativité augmente de gauche à 
droite et de bas en haut. ATTENTION les gaz nobles seront TOUJOURS moins électronégatifs 
par rapport aux halogènes 

L’augmentation de l’électronégativité est contraire à celle du rayon atomique (qui augmente 
de haut en bas et de droite à gauche) ! 
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Si je regarde attentivement le tableau j’observe alors que l’élément le plus électronégatif est le Fluor. 

 

 

 

 

 

 

 

« Les valeurs d’électronégativité ne sont pas à apprendre mais l’ordre est important ! » Pr.Azoulay 

Tous ces éléments ont donc tendance à attirer fortement les électrons par rapport aux autres du tableau 

périodique. A l’inverse de ces éléments, il existe les éléments électropositif en bas à gauche qui ont tendance à 

donner des électrons et former ainsi des cations. 

Pour vous donner une idée des variations d’électronégativité à l’intérieur du tableau périodique prenons 
l’exemple de l’hydrogène et du fluor.  L’hydrogène est l’élément de référence de l’échelle avec une valeur de 
2,1 selon l’échelle de Pauling. Le fluor lui a une valeur de 4 : la différence entre H et F est donc très 
importante selon cette échelle. L’oxygène quant à lui a une valeur de 3,5 ce qui est aussi très fort. Enfin, 
l’azote et le chlore ont tous deux une valeur de 3 tandis que le carbone a une valeur de 2,4. On en déduit 
que le carbone, élément que l’on rencontre le plus en chimie, est donc moins électronégatif que l’oxygène, 
l’azote et tous les halogènes. 

Moment Mnémo : 

Pour retenir quels sont les éléments les plus électronégatif :  

Fier ONCle BrIS nous Chercha à Hôtel de Paris (F>O>N>Cl>Br>I>S>C>H>P) 
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B. Polarisation : 

A cause de la différence d’électronégativité entre les atomes au sein de la même molécule cela va créer 
différents types de liaisons. 

• Si deux atomes sont identiques et qu’ils sont liés par une liaison covalente ils vont créer une molécule 
diatomiques. De plus, les électrons sont répartis de manière équitable (50% à l’un et 50% à l’autre), on 
dit que la liaison est non polarisée et 100% covalente. La 

Exemple : La molécule de dichlore contient deux atomes de chlore donc comme ils sont identiques chacun 
partage son électron célibataire de manière équivalente car leur électronégativité et la même et donc ils 
attirent les attirent de la même manière. 

• Cependant, si les atomes sont différents alors leur électronégativité est différente et cela va induire 
une polarisation de la liaison qui sera plus ou moins forte en fonction de la différence 
d’électronégativité entre les 2 atomes liés. Les électrons vont se répartir en fonction de 
l’électronégativité de chaque atome. Ce qu’il faut retenir c’est que l’atome le plus électronégatif de la 
liaison va amener les électrons de la liaison vers lui. D’après notre image comme B attire plus 
d’électrons que A on en déduit que B et plus électronégatif que A. On va alors observer l’apparition de 
charge partielle : 

 

A  B 

o A étant moins électronégatif que B va « perdre » ses électrons au profit de B, il a donc moins 
d’électrons, il est en défaut d’électrons, il porte alors une charge partielle positive (𝜹+) 

o B attire davantage les électrons que A il est en excès d’électrons il porte alors une charge 
partielle négative (𝜹−) 

 

• Dans le cas le plus extrême, il y a une telle différence d’électronégativité que l’atome le plus 
électronégatif va récupérer TOUS les électrons de la liaison et cette fois-ci on a l’apparition de charge 
formelle avec un atome chargé positivement et l’autre négativement. La liaison n’est plus considérée 
comme covalente mais comme une liaison ionique  

Petite explication : On prend NaCl : 

1. Na est électropositif il DONNE ses électrons de valence au lieu d’en attirer d’autres 
2. Cl est très électronégatif (voir mnémo) il attire tous les électrons 
3. Cl récupère tous les électrons de valence de NA si bien que la liaison est très facile à rompre et va 

donner des IONS d’où le nom ionique= qui créer des ions 
4. A la fin tout le monde est content car Na+ et Cl- sont stables car ils ont leur couche de valence 

est identique à celle de leur gaz noble le plus proche 

 

Moment récap : 

Il existe donc trois types de liaison : 

1. Non polarisée et 100% covalente qui n’existe que lorsque les atomes liés sont IDENTIQUES 
2. Covalente et polarisée : avec 2 atomes différent qui créer des charges PARTIELLES 
3. Ionique : Lorsqu’il y a une trop grande différence d’électronégativité entre les 2 

atomes et qui créer des charges totales et in fine des IONS 

𝛿+  𝛿− 
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Avec les 2 derniers types de liaisons on a donc l’apparition de sites déficitaires et excédentaire en électron au 
sein de la molécule. On appelle ces sites respectivement des sites nucléophiles et électrophiles. A quoi ça sert ? 
Il faut savoir que ces sites sont extrêmement importants pour la réactivité car les sites nucléophiles(riches) vont 
avoir tendance à attaquer les sites électrophiles(pauvres) ce qui va créer des nouvelles molécules vous reverrez 
tout cela quand on parlera de réactivité…  

 

II. Les effets électroniques 
Les effets électroniques majeurs que l’on va étudier sont de deux types : l’effet inducteur et l’effet mésomère ou 
mésomérie qui eux aussi ont un impact important pour la réactivité. 

A. Effet Inductif 

L’effet inductif est dû à la différence d’électronégativité au sein de la molécule. Cette différence 
d’électronégativité sera à l’origine d’une polarisation locale qui se propagera le long des liaisons simples situées 
près de l’élément électronégatif. Contrairement à l’effet mésomère il n’y a pas de mouvement à proprement 
parler seulement une modification de la densité électronique au niveau de l’atome électronégatif (de manière 
simplifiée : l’électronégativité ne s’arrête pas à une liaison simple mais se « propage » le long de la molécule). 
L’effet inductif ne se propage QUE le long de la liaison simple (𝝈).. Cependant, cet effet est de courte portée et 
l’intensité de l’effet inductif va diminuer très rapidement avec la distance soit avec le nombre de liaisons. En 
effet, au bout de 3 à 4 liaisons l’effet inductif n’est plus ressenti. Il existe deux types d’effet inductif : 

➢ L’effet inductif attracteur/accepteur qu’on abrège en I-. 
➢ L’effet inductif donneur qu’on abrège en I+. 

1. Effet Inductif Attracteur : 

Si on prend la molécule n°1 on voit du chlore. Ce chlore est très électronégatif par rapport au carbone (3>2 ,4), 
il va donc attirer fortement les électrons de la liaison Cl—C car il a un effet inductif attracteur I- créant ainsi une 
liaison polarisée. En plus de cela Cl va avoir la capacité d’attirer vers lui les électrons des liaisons C—C 
adjacentes. Comme ces carbones sont plus loin, ils vont moins subir l’effet inductif attracteur par rapport au 
premier carbone. On va donc avoir un déficit en électrons sur les carbones créant l’apparition d’une charge 

Moment Mnémo : 

Pour ne pas confondre entre I+ et I- il faut se souvenir qu’on parle d’ÉLECTRONS : 

• L’attracteur attire (logik) les électrons donc va être chargé NÉGATIVEMENT (I-) 

• Le donneur donne (logik) les électrons donc il va être chargé POSTIVEMENT (I+) 
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I- 

partielle qu’on va noter 𝜹+ qui sera très marqué pour le premier carbone est un peu moins pour les suivants. A 
l’inverse le chlore étant en excès d’électrons il va y avoir l’apparition d’une charge partielle négative notée 𝜹−. 

                                                                                                                                                          

 

Si on regarde la molécule n°2, avec notre amine quaternaire on observe qu’elle porte une charge formelle + car 
son DNL est devenu liant. Comme elle chargée + elle cherche à être redevenir neutre d’un point de vue 
électrique, elle va donc avoir un effet inductif attracteur (I-) pour retrouver cette neutralité électrique. Comme 
dit précédemment cet effet sera très fort sur le carbone adjacent mais avec la distance cet effet faibli fortement 
c’est pour cela qu’il sera beaucoup plus faible voire inexistant pour les carbones éloignés. 

                                                                                                                                                          

  

Les groupements ayant un effet inducteur attracteur (I-) sont : les halogènes, les atomes avec une charge 
formelle +, -OR, Amine secondaire (NR2), halogène (-X), soufre (-SR), Amine tertiaire (-NR3) ou nitro (-NO2). 

 

2. Effet inductif donneur 

C’est l’effet complètement opposé, on va avoir des atomes ou des groupes qui vont être capable de donner des 
électrons ce qui va créer cet effet inductif donneur (I+). Cela est en partie à la présence d’éléments 
électropositifs. Avec l’effet inductif donneur on va enrichir un site en électrons qui va donner un site 
nucléophile. 

➢ Pour la molécule n°1 ; on observe le groupe R—Mg—X qui s’appelle magnésien ou encore réactif de 
Grignard. Le MG est un élément électropositif, c’est-à-dire que son électronégativité est très faible par 
rapport à celle du chlore et du carbone auquel il est lié. Il va alors donner ses électrons aux carbones et 
au chlore, le carbone en excès d’électrons portera une charge partielle δ−. Comme Mg donne ses 
électrons cela créer donc l’effet inductif donneur(I+).  

                                                                                          
 
 

➢ Avec la molécule n°2 on voit le groupement RO- (alcoolate) avec O possédant une seule liaison simple 
et 3 DNL. Il est donc en excès d’électrons, il possède une charge formelle -. Comme il veut retrouver sa 
neutralité électrique il va chercher à se débarrasser de son excès d’électrons en les donnants aux 
atomes adjacents (surprise c’est un effet inductif donneur) et ceux malgré son électronégativité plus 

I- 
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élevée que le carbone. Comme le carbone « récupère » les électrons de l’oxygène il se retrouve avec 
un léger excès d’électrons soit une charge partielle δ−. 

                                                                                                                                 

 

 

➢ Pour la troisième molécule il s’agit d’un carbocation ++++ (=carbone avec seulement trois liaisons en 
déficit d’électrons qui possède une case vacante) Le carbone avec une case vacante va avoir un effet 
inductif attracteur (logique si vous avez suivi ce que j’ai écrit un peu plus haut) mais les alkyls 
(=groupes avec pleins de carbones) adjacents eux auront un effet inductif donneur (I+). Pour un 
carbocation il faut savoir que plus le groupement alkyl est ramifié et important plus l’effet I+ est 
important. 

                            

 

 

B. Effet Mésomère : 

Il existe un deuxième effet que nous allons voir dû à la différence d’électronégativité : la mésomérie. De 
manière général lorsque l’on veut représenter une double liaison on le fait sous le forme d’une écriture unique 
pour simplifier. Néanmoins, cela ne suffit pas pour rendre compte de ce qui se passe dans la réalité et expliquer 
les propriétés et caractéristiques d’une molécule.  

 

 

                                                                                                     

 

 

 

Si on prend l’exemple du 1,3-butadiène on a deux liaisons doubles (𝝅) et une liaisons simple (𝝈). D’après ce 

que vous avez vu sur les liaisons avec la TTR vous auriez tendance à dire que la liaison 𝝈 mesure 1,54 Å et que 

les liaisons doubles mesurent 1,34 Å. MAIS si on mesure la vraie distance de ses liaisons on se rend compte 

que les liaisons doubles mesurent 1,37 Å et les liaisons simples 1,46 Å. On remarque donc que la liaison 
double est au-dessus de la valeur normale et les liaisons simples en dessous un peu comme si on avait un 
hybride de chaque liaison ; comme si les liaisons étaient à la fois simples et doubles. Ceci est dû à l’effet 
mésomère qui va permettre de se déplacer de liaisons en liaisons. Si on veut vraiment traduire ce qui se passe 
dans la réalité on peut écrire la molécule sous forme « d’hybride de résonnance » où l’on représente le trajet 
des électrons en pointillés le long du squelette moléculaire.   

1,37 Å 
1,37 Å 

1,46 Å 
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Avec cette forme on constate que les électrons vont se délocaliser (se déplacer) le long de la molécule. 
Néanmoins, pour approcher au plus près de la molécule réelle on utilise a besoin d’écrier plusieurs autres 
molécules appelée « forme limite de résonnance » où l’on peut mieux visualiser le mouvement 
(=délocalisation) des électrons:         

     

L’avantage de cette forme limite est de mieux montrer les possibles déplacement des atomes sur la molécule et 
ainsi on peut comprendre comment est-ce que l’on passe d’une forme limite à l’autre. 

o Si on regarde la forme Z1 le carbone chargé – va donner sont doublet non liant au carbone 2 ce qui 
créer une double liaison C1==C2. La double liaison C2==C3 va alors se déplacer pour aller de C3 à C4 
etC4 retrouve ses électrons manquant, on arrive à la forme N. 

o Si on veut passer de N à Z2 on bascule la double liaisons C1==C2 sur C2==C3, C1 se retrouve alors en 
déficit de charge donc apparition d’une charge +. LA double liaison C3==C4 se déplace jusqu’à C4 à 
cause de « l’effet domino » C4 se retrouve alors en excès d’électrons d’où l’apparition d’une charge -. 

o Pour passer de Z2 à N c’est un peu comme Z1->N : C4 donne son DNL créer une double liaison C3==C4 
la DL C2==C3 se retrouve en C1==C2 ; C4 perd son DNL et C1 regagne des électrons ce qui créer une 
disparition des charges. 

Il faut bien se rappeler que les formes limites ne représentent PAS la molécule réelle, sa vraie forme serait 
plutôt une moyenne de toutes les structures intermédiaires possibles d’où le nom mésomère (car 
méso=milieu en grec). L’hybride de résonnance décrit donc mieux le trajet réel des électrons néanmoins 
l’avantage de la forme mésomère c’est qu’on peut mieux comprendre le mouvement de ceux-ci (et ça 
permet de faire des QCMs plus difficile). Parmi toutes les formes mésomères qui existent c’est la forme 

neutre qui sera majoritaire car c’est elle qui est la plus stable. Pour bien représenter les formes 
mésomériques limites on les met entre crochet et on met des doubles flèches pour passer d’une forme à 
une autre. Finalement, la mésomérie est un déplacement d’électrons le long de liaisons multiples (𝝅), des 
doublets non liant (DNL) ou des lacunes électroniques (=cases vacantes) (p ou v). Ce ne sont QUE ces 
électrons qui vont bouger (𝝅, p, v) qui vont bouger car les électrons 𝝈 sont beaucoup moins mobiles car 
leur énergie de liaison est beaucoup trop forte. Il faut bien retenir cette notion car cela va être important 
pour la stabilité des molécules mais aussi pour les règles de déplacement via mésomérie.  

 

En effet, ce n’est pas n’importe quel électrons de DNL, DL ou encore de case vacante qui peuvent bouger 
via mésomérie il y a des règles à respecter. Pour qu’un électrons se délocalisent (bouge) il faut que les 
systèmes (𝝅, p, v) soient CONJUGUÉS. C’est-à-dire qu’ils doivent être séparés entre eux par une liaison 
𝛔 + + +. Il existe trois types de systèmes conjugués : 
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Conjugaison : délocalisation d’électrons sur toutes les orbitales p adjacentes de l’enchaînement d’atomes 

Pour conjuguer tous les électrons, ceux-ci doivent : 

▪se retrouver tous dans le même type d’orbitale = les orbitales p. 

▪ avoir les orbitales p parallèle 

𝜋 − 𝜎 − 𝜋 2doubles liaisons 
conjuguées 
(=séparées par une 
liaison simple/ 𝝈) 

                                     

 

                                     

 

𝜋 − 𝜎 − 𝑝 Une double liaison 
et un DNL conjugués 
(=séparés par une 
liaisons simple/ 𝝈)                                                                    

𝜋 − 𝜎 − 𝑣 Une double liaison 
et une lacune 
électronique 
conjuguées 
(=séparées par une 
liaison simple 𝝈) 

 

/!\Attention /!\ un DNL ne se fait pas qu’avec des atomes identiques mais aussi avec des hétéroatomes. 
Comme on peut le voir avec l’image on a une DNL C==A. Il faut juste s’assurer de respecter la règle de 
l’octet (par exemple C==O est possible mais pas C==OH). Et donc on pourra quand même avoir le système 
𝜋 − 𝜎 − 𝜋  même si il y a des hétéroatomes.  

Rappel : Ce n’est pas parce qu’on a une charge positive qu’on a une case vacante (ex : C—NH3+). 

 

 

 

Pour être certain qu’un atome va subir l’effet mésomère il faut que ses électrons soient délocalisés c’est-à-dire 

qu’ils soient dans des orbitales p pures. Lorsqu’il y a plusieurs atomes possédant des électrons dans des 

orbitales p pures cela va créer la conjugaisons nécessaire à la mésomérie et donc in fine au déplacement des 

électrons. Lorsque les électrons se situent en p pures ils vont être coplanaires ce qui va rendre possible leur 

déplacement. Si on a des électrons en sp2 il n’y a plus de conjugaison et la mésomérie n’est donc plus possible. 

Il faut donc faire attention aux DNL des atomes qui parfois peuvent être délocalisés et parfois non : 

Moment Mnémo : 

Pour savoir s’il y a mésomérie ou pas penser à l’effet « domino ». Je pars d’une DNL, DL ou lacune 

pour aller, idéalement ; à l’autre bout de la molécule. Comme les dominos s’ils sont trop loin ou 

trop prêt ça ne fonctionne pas il faut la distance parfaite et cette distance parfaite c’est la liaison 

simple qui sépare deux DNL, DL case vacante. 
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Exemple n°1 : 

 

Si on prend la molécule de pyrrole il y a deux DL et un atome d’azote avec un DNL. Il faut donc être capable de 

déterminer si les électrons du DNL sont capables de se délocaliser sur une orbitale p pure pour avoir une effet 

de mésomérie. L’azote a une géométrie VSEPR de AX3E donc son hybridation est de type sp2. On a bien une 

alternance 𝜋 − 𝜎 − 𝑛 le système est donc bien conjugué. L’azote a trois orbitales sp2 reliés à chacun des 

atomes (2C et 1H). Il ne reste plus que l’orbitale p pure avec le DNL à l’intérieur. Ce DNL va pouvoir interagir 

avec les électrons en p pure des doubles liaisons et on aura donc un effet mésomère. 

Explication supplémentaire : En théorie avec la technique VSEPR pour connaître le type de sp il suffit de 
faire AXmEn puis (m+n-1). SAUF pour la mésomérie car si on suivait la méthode on serait hybridé sp3. Pour 
qu’il y ait délocalisation on ne pas être sp3 mais sp2+P pure. Un électron va se délocaliser et c’est comme ça 
qu’il y a mésomérie 

    
 Hybridation sp3 classique de l’azote sans mésomérie      

     
 Hybridation sp2         p pure 

 

 

Exemple n°2 :  

 

 

Si on prend cette fois-ci la pyridine on retrouve notre azote avec un DNL ainsi que trois doubles liaisons. On sait 

déjà que les électrons sont sur l’orbitale p pure pour les DL reste à savoir si c’est le cas pour l’azote. Si on 

regarde la VSEPR de l’azote cette fois il est AX2E, son hybridation est toujours sp2. MAIS ici le doublet ne pourra 

pas s’hybrider en p pure et devra rester en sp2 car ce sont les électrons de la double liaison N==C qui sont dans 

l’orbitale p pure. Comme l’orbitale p pure est déjà rempli par les électrons de la DL ceux du DNL ne pourront pas 

se délocaliser et ces électrons ne participeront pas à la mésomérie car ils ne seront pas coplanaires. 
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Explication supplémentaire : Certes le DNL ne fait pas partie de la mésomérie mais ça ne veut pas dire qu’il 
n’y en a pas ! SI vous faites la molécule et que vous commencer à légender les 𝜋 et les 𝜎 vous verrez qu’il y 
aura conjugaison et mésomérie avec les électrons des doubles liaisons UNIQUEMENT.  

 

 

 

 

Mais finalement à quoi ça sert ma mésomérie ? Cela va permettre la stabilisation de la molécule via la 

délocalisation des électrons. Comme les électrons sont délocalisés ils vont bouger et il y aura un « poids » 

différents pour chaque forme. Le but de la mésomérie va donc être de chercher la stabilité électrique via la 

délocalisation des électrons pour redevenir neutre. Donc ce se seront ces formes qui seront prédominantes car 

plus stables par rapport aux formes chargées qui seront légèrement déstabilisées dû à l’apparition de charges. 

 

Si on prend les formes limites on a l’apparition de charges formelles + et/ou –. Même si avec ces charges on 

aura globalement une neutralité électrique MAIS les électrons ne seront pas répartis de manière homogène sur 

l’ensemble de la structure. Dans l’exemple ci-dessous il faut savoir que la forme Z1 sera la plus contributive (=la 

plus présente) par rapport à la forme Z2 car l’oxygène est l’atome le plus électronégatif ; il est donc logique qu’il 

soit chargé négativement plutôt que positivement. 

 

   

 

 

Moment récap : 

Les deux explications sup° c’est de la théorie pour comprendre comment ça fonctionne Pour les 
QCMs ne vous embêtez pas à connaître la VSPER c’est beaucoup trop long utilisiez vraiment mon 
mnémo « domino » et faites le schéma 𝜋 − 𝜎 − 𝜋 pour gagner du temps et répondre vite.  

Donc si vous voulez aller vite vous prenez votre molécule et vous nommer les liaisons et les DNL et 
vous verrez le système conjugué apparaître. 

N non chargé donc 

forma la + 

contributive 

Forme la – contributive car 

O porte une charge + 
Forme Intermédiaire car O chargé + 
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Le prof répète avec cet exemple une phrase très importante à retenir : 

La forme neutre est TOUJOURS la plus contributive  

/!\Lorsque vous voyez de l’oxygène penser à vérifier la règle de l’octet : certaines seront tous simplement 

impossible car il sera en excès d’électrons et ne respectera la plus cette règle ! 

      

   

C’est le moment de s’entraîner avec des exemples 😊 (je sais c’est génial) !! 

Exemple n°1 : 

1° on regarde la conjugaison du système ici ce sera soit DL soit DNL on a :  

   

 

La règle de conjugaison est respectée, ici les DNL des deux oxygènes pourront se délocaliser dans une orbitale p 

pure. 

      

Le DNL de l’oxygène de gauche se délocalise et donne une double liaison C==O (il ne peut pas aller à gauche car 

O==H est impossible) La double liaison C==C par « effet domino » va se décaler vers la droite et la DL C==O se 

décale aussi et donne une liaison simple et surcharge O en électrons créant l’apparition d’une charge négative. 

Le O du début perd un DNL donc apparition d’une charge +. Si on veut repasser sur la forme neutre Le O de 

droite va donner son DNL en trop pour recrée la double liaison C==O droite. La double liaison adjacente bascule 

à gauche recréant la liaison C==C et la liaison C==O droite redevient un DNL de l’oxygène de droite. SI on 

s’intéresse à l’hybride de résonnance à droite il y aura toujours un excès de charge à droite et un déficit à 

gauche donc charge partielle 𝛿+ à gauche et 𝛿- à droite. 

 

Exemple n°2 : 

On prend l’ion carboxylate 
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Peu importe la forme ici il y aura toujours un charge -sur un des deux oxygènes. Ainsi s’il l’on veut faire l’hybride 

de résonnance on sait qu’il y aura une charge partielle 𝛿-. Cette charge doit se répartir de manière équitable sur 

tout le système conjugué on a donc 50% de chance qu’elle soit sur le O du haut ou celui du bas on a donc cet 

hybride de résonnance. 

 

Exemple 3 : 

Amide 

       

      

 

On part de l’amide. Ici comme O a déjà une double liaison ses DNL ne seront pas une orbitale p pure. Comme O 

est plus électronégatif que l’azote c’est l’azote qui donne sont DNL. En donnant son DNL il créer une double 

liaison N==C. La double liaison C==O bascule vers O pour en faire un troisième DNL. Pour retourner à la forme 

neutre O donne simplement son DNL pou recréer la liaison C==O puis la liaison C==N redevient le DNL de 

l’azote. Concernant l’hybride de résonnance, l’azote aura toujours une charge positive et O une charge négative 

il faut donc le marqué sur l’hybride. 

 

De la même façon qu’on a des effet inducteur donneur et attracteur il existe des effet mésomères donneur et 

attracteur (pour votre plus grand plaisir j’en suis certain). 

▪ Pour les groupes possédants des doublets non liant (comme l’azote ou le groupement OR) on aura un 

effet mésomère donneur (M+) car les électrons ont tendance à « balancer » sur le squelette 

moléculaire et comme la liaison se déplace avec eux elle donne les électrons. 
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▪ On peut aussi avoir des effets mésomères accepteur/attracteur (M-) comme c’est le cas du groupe 

nitro (NO2) qu’on surnomme « pompe à électrons ». 

 

/!\ L’effet mésomère sera TOUJOURS plus intense que l’effet inductif. En effet, si l’effet inductif disparaît avec 

la distance ce n’est pas le cas de l’effet mésomère qui conservent la même intensité quel que soit la distance 

tant qu’il y a un système conjugué. Ainsi on dit que l’effet mésomère l’emporte sur l’effet inductif ! 

/!\Un groupe M+ ne peut pas devenir M- et inversement dans un même système conjugué ! 

Par exemple si vous avez une molécule de 50 liaisons totalement conjuguée au bout de 3 à 4 liaisons il n’y 
aura plus d’effet inductif alors que l’effet mésomère sera identique sur toute la longueur du squelette. 

 

Pour connaître le sens déplacement dans un système, conjugué on va toujours partir de l’effet M+ vers l’effet M- 

 

Exemple sur la délocalisation (parce qu’il n’y a jamais assez d’exemples     ) 

✓ Exemple 1 : 

 

 

✓ Comme d’habitude on commence par nommer les liaisons pour voir le système conjugué. Cela nous 

permet de constater que la double liaison ne fait PAS partie du système conjugué. On peut ensuite 

faire les mouvements d’électrons :  
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✓ Exemple n°2 : 

 

 

     

Ici c’est la double liaison C==O qui participe au système conjugué mais pas les électrons des doublets non liant 

de l’oxygène qui ne sont pas délocalisés car ils sont restés dans une orbitale p pure. Avec la mésomérie la 

double liaison C==O devient un DNL de l’oxygène. Ce même DNL peut être remis à contribution pour retrouver 

la forme mésomère neutre. 

 

✓ Exemple n°3 : 

 

 

Pour cette molécule on a du chlore qui est un halogène ainsi qu’un groupe CHO. Si on dessine les DNL et les 

DL on s’aperçoit que le système conjugué traverse toute la molécule car on a à la fois un enchaînement 𝜋 −

𝜎 − 𝑝 et aussi 𝜋 − 𝜎 − 𝜋. 
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Cl étant un halogène il a déjà 3 DNL, comme il ne peut pas accepter d’autres électrons sans quitter la 

molécule il va donner un de ses doublet en p pure. Une charge + va apparaître au niveau de Cl et par « effet 

domino » les double liaisons vont basculer vers la droite jusqu’à ce que la double liaison C==O devienne un 

DNL de O. Si on veut retrouver la forme mésomère neutre c’est O qui doit donner son DNL supplémentaire 

responsable de sa charge -. Les liaisons se rabattent à nouveau mais cette fois vers la gauche jusqu’à ce que 

la liaison Cl==C redevienne le DNL de Cl. Pour l’hybride Cl va toujours donner ses électrons et O les 

récupérer on a alors : 

 

 

Pour être certain de faire les formes mésomères limites il faut TOUJOURS représenter les DNL, DL et 
case vacante pour être sûr de ne rien rater. 

 

 

C. Stabilité des Intermédiaires Réactionnels 

Tous les effets électroniques que l’on vient de voir sont présent sur toutes les espèces chimiques+++ et vont 

être nécessaire car ils vont influencer sur la réactivité de la molécule. En effet avec la mésomérie et les effets 

inducteurs on va être capable de déterminer les sites riches et pauvres en électrons de la molécule ces sites 

sont des sites dits « réactionnels ». Une fois que l’on a identifié ces sites on va pouvoir déduire comment la 

molécule réagit et prédire ainsi la structure des intermédiaires réactionnels. Lorsque l’on a la structure de 

l’intermédiaire on peut en déduire sa stabilité ce qui va permettre de savoir quel produit sera privilégié par 

rapport à un autre. Avec tout cela on peut donc savoir le produit final, les intermédiaires réactionnels 

possibles, le sens de la réaction mais aussi si la réaction est possible ou non. 

 

III. Les Interactions moléculaires ou non-covalentes  

Les effets électroniques au sein d’une molécule, en plus d’avoir un impact sur la réactivité, induisent la création 

d’interactions moléculaires qu’on appelle aussi non covalentes avec d’autres molécules. Ces interactions vont 

entraîner des conséquences très importantes sur la structure de la matière notamment en biologie avec la 
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formation de protéines. Ces interactions vont être de faibles énergie par rapport aux liaisons covalentes (si une 

liaison covalente a une énergie de l’ordre d’une centaine de kJ ce n’est qu’une dizaine de kJ pour les 

interactions non covalentes). Il existe plusieurs interactions moléculaires et pour la TTR on va n’en voir que 2 : 

❖ Interactions électrostatiques 

❖ Liaison hydrogène 

❖ Interactions de Van der Waals 

❖ Interactions hydrophobes 

 

1. Interactions électrostatiques 

Ce sont des interactions qui peuvent avoir lieu entre : 

 

1. Deux charges ; charge + et charge – 

Comme on a deux charge opposées sur deux molécules différentes cela va créer une interaction qui va attirer 

les deux structures ce qui in fine va donner une « pseudo liaison » entre les deux. Cette interaction varie en 

fonction de la distance et de la constante diélectrique du solvant (𝜺), la charge q et la distance d. La nature de 

cette liaison sera donc fortement dépendante de son environnement. Par exemple cette interaction sera la + 

élevée dans le vide que dans toute autres systèmes grâce à cette constante. 

 

 

Dans l’exemple ci-dessus on a l’oxygène du carboxyle(RCOO-) qui porte une charge -et un azote d’une amine 

quaternaire (RNH3+) portant une charge +. Dans le vide cette interaction aura une valeur de 550kJ/mol. 

Néanmoins, si on se place dans l’eau avec la même distance on aura une interaction plus faible car la constante 

diélectrique est plus élevée ce qui fait diminuer la valeur de E (voir l’équation sur la photo) ce qui donne une 

énergie de seulement 4kJ/mol ce qui est beaucoup plus faible. Cette interaction électrostatique charge/charge 

va être très utile notamment pour la structuration des protéines qui sont des macromolécules. En effet pour 

faire une protéine il faut des acides aminées qui portent des fonctions acides ou amines qui s’ionisent 

différemment en fonction de leur pKa. Il faut noter que cette interaction sera beaucoup plus faible en 

périphérie qu’au cœur de la protéine car il y a de l’eau en périphérie. Un bon exemple peut aussi être une 

protéine « pelote » : 
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➢ Sur la couche extérieure de la protéine on peut retrouver des AA chargés avec des interactions 

relativement faibles de l’ordre de la dizaine de kJ/mol car la couche sera en contact avec l’eau avec 

une constante électrique qui sera donc relativement forte. On a donc une interaction relativement 

faible 

➢ En revanche, à l’intérieur de la protéine il n’y a pas d’eau le milieu est donc très aploaire (on est pas 

dans le vide mais la constante diélectrique est très faible). Dans ces cas les interactions qui dépendent 

à la fois de la distance et de la constante diélectrique seront beaucoup plus forte. 

On estime qu’une interaction entre une lysine et une arginine sera de l’ordre de 230 kJ/mol 
donc quasiment une liaison covalente. Il y a donc une véritable différence entre les 
interactions qui se font avec les groupement chargés à l’extérieure de la protéine et ceux qui 
sont à l’intérieur de celle-ci 

2. Entre une charge et une dipôle permanente 

   

Si on observe l’exemple on une molécule avec une charge négative portée par RCOO- ainsi qu’une molécule 

propan-2-one. Du fait de la grande différence d’électronégativité entre le C et le O celui-ci va avoir tendance à 

attirer les électrons à lui. La liaison C==O est donc polariser et l’oxygène va alors porter une charge partielle 𝜹- 

et le C une charge partielle 𝜹+. Comme l’électronégativité ne varie pas on aura une dipôle permanente (elle 

ne pourra pas disparaître). Ainsi la charge formelle – du O va pouvoir rentre en interaction avec la charge 

partielle + du carbone. A l’inverse on peut également supposer une interaction entre 𝛿- de l’oxygène et une 

charge formelle + (comme avec une amine quaternaire). C’est ce phénomène qui est appelé interaction charge-

dipôle permanente. Elle sera tout de même moins forte que l’interaction entre deux charges. 

 

3. Polarité des molécules 

Avec la différence d’électronégativité, on l’a vu en début du cours, cela créer une liaison polarisée. Néanmoins, 

il ne pas que s’arrêter sur une liaison. Si on regarde la molécule dans sa globalité, toujours à cause de la 

différence d’électronégativité, il y aura une différence de répartition des électrons avec des endroits avec 

beaucoup d’électrons et d’autres avec peu d’électrons. Cette différence de répartition créer une polarisation 

permanente de la molécule. 

 

 Si on a une molécule diatomique covalente (Cl-Cl) avec des atomes identiques avec la même 

électronégativité (Cl-Cl) il n’y a PAS de polarité car la répartition des charges sera strictement 

symétrique car il n’y aura pas d’atomes qui attira plus d’électrons qu’un autre. 

 Dans le cas d’une molécule polyatomiques avec des atomes possédant des électronégativité 

différentes mais dont la forme est SYMÉTRIQUE : 
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Ici on a du tétrachlorure les liaisons sont polarisés car les Cl étant beaucoup plus électronégatif que C les 

électrons vont être attirer par les Cl qui se retrouveront en excès et C en déficit. Comme la molécule est 

symétrique elle n’est pas polarisée, on dit qu’elle est apolaire car les moments dipolaires individuels vont 

s’annuler dans l’espace à cause de la symétrie de la molécule. Lorsque l’on fait la somme des moments 

dipolaires le résultat sera nul. 

 Maintenant si on prend une molécule polyatomiques avec des atomes possédant des électronégativité 

différentes mais dont la forme N’EST PAS SYMÉTRIQUE :  

 

Dans cet exemple on a pris de l’eau et du trichlorure de carbone. O et Cl étant respectivement plus 

électronégatif que H et C se sont eux qui vont récupérer les électrons et portée la charge 𝜹-. Comme ici les 

molécules ne sont pas symétriques la répartition des charges sera donc dissymétrique ce qui donnera une 

molécule polaire. La répartition inégale des charges va créer un moment dipolaire global permanent µ en 

debye (D)dont la valeur sera proche de celle d’électronégativité. Pour connaître le sens de ces moments 

dipolaires µ on part de la charge 𝜹+ pour aller vers 𝜹-. 

 

• Liaison Hydrogène 

Il s’agit d’un cas particulier d’interaction dipôle-dipôle. Elle se produit uniquement lorsqu’un un hydrogène est 

lié un atome très électronégatif (F>O>N>Cl) et un atome Y possédant un doublet non liant. Il s’agit de la plus 

forte des liaisons intermoléculaires ou non covalente avec une énergie comprise entre 5 et 30 kJ/mol 

contrairement aux autres qui se situent en dessous de 5. Ces liaisons hydrogènes vont être très importantes 

pour la structuration de la matière.  

X  H   Y 

 

 

 

On a donc la présence d’une liaison très polarisé X—H avec l’atome électronégatif qui va attirer les électrons de 

la liaison H qui sera en déficit d’électrons et donc avoir une charge partielle °+. De l’autre côté on aura l’atome Y 

riche en électrons grâce à son doublet non liant ce qui va créer la liaison hydrogène. C’est une liaison qui est 

directive : pour qu’elle puisse avoir lieu les trois atomes doivent être colinéaires (=alignés) +++ avec une 

longueur qui varie entre 2,5 et 3,2 Å. On va retrouver ce type de liaison surtout dans l’eau. Cette liaison 

hydrogène est essentielle en biologie puisqu’elle sert à : 

Liaison covalente X--H

 

Liaison hydrogène H--Y 
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o La liaison entre un site actif et le médicament  

o Complémentarité des bases de l’ADN : La reconnaissance A et T nécessite deux liaisons hydrogènes et 

C et G trois liaisons hydrogènes. 

 

Liaison hydrogène intramoléculaire 

Les liaisons hydrogènes peuvent intermoléculaires (entre les molécules) mais aussi intramoléculaires (dans la 

molécule) ce qui va entraîner des conséquences physico-chimiques importantes :  

 

 

Ici on a de l’acide salicylique il y a deux isomères de position possible : 

 

 

o L’isomère ortho : les 2 substituants sont liés à des carbones qui se suivent dans le cycle. 

o L’isomère méta : les 2 substituants sont liés à deux carbones du cycle qui sont séparés par 1 seul 

carbone intermédiaire. 

Isomère Ortho Isomère Méta 

• Possibilité d’avoir des liaisons hydrogène 
intramoléculaires (vu que les substituants 
sont proches) (interaction entre le H de 
l’alcool et le O du carbonyle 

• Dans le cas où il n’y a PAS de liaison 
intermoléculaires ce qui induit une faible 
cohésion du solide d’où une température de 
fusion de -7°C. A température ambiante il 
sera donc dans l’état liquide. 

• On se situe trop loin pour qu’il y ait des 
liaisons intramoléculaires, mais il est 
possible d’avoir des liaisons 
intermoléculaires avec une autre molécule. 

• On a des liaisons hydrogènes 
intermoléculaires, on structure le solide 

• On aura des interactions fortes entre toutes 
les molécules. Ces interactions fortes vont 
se traduire par une température de fusion 
de 106°C. L’Isomère Méta est solide à 
température ambiante 

 

On peut aussi avoir un effet sur la solubilité de la molécule. On peut ^prendre comme exemple le nitrophénol : 
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• Le nitrophénol (en bas à gauche) lorsque le groupement nitro est en position para (à l’opposé) de 

l’alcool ne pourra pas avoir de liaisons intramoléculaires moléculaires (car trop éloignés) mais des 

liaisons intermoléculaires. Cet isomère pourra donner ou accepter des liaisons hydrogènes avec l’eau. 

Il sera donc très soluble avec celle-ci. 

• Cependant à droite, lorsque le groupement nitro est en ortho on aura des liaisons intramoléculaires 

possibles. Pour cet isomère, du fait de la liaison intramoléculaires on sera moins disposé à former des 

liaisons avec les molécules aux alentours, en particulier avec l’eau car cette molécule est un donneur 

de liaisons hydrogènes. Ainsi on aura peu d’interaction avec l’eau ce qui explique sa faible solubilité. 

 

• Interaction de van der Waals 

Les interactions de Van der Waals participent aussi à la structure 3D des molécules. Elles résultent de la 

déformation du nuage électronique des molécules sous l’influence d’un champ électrique créé par une 

charge ou un dipôle voisin. Il existe en tout 3 types d’interaction de Van der Waals : 

 Dipôle permanent dipôle permanent : interaction de Keesom. 

 Dipôle permanent dipôle induit : interaction de Debye. 

 Dipôle instantané dipôle instantané : interaction de London. 

 

A. Les interactions de Keesom (dipôle-dipôle) 

Lorsqu’on des interactions entre deux permanents on aura donc une interaction entre un côté riche en 

électrons d’une molécule et un côté pauvre d’une autre molécule. C’est donc une interactions entre 

des charges partielles qui a lieu qui a lieu et qui organisera les molécules dans un milieu. Les 

molécules ne se placeront pas de façon aléatoire, elles vont se structurer pour répondre à ces 

interactions-là. 

 

 

B. Les interactions de Deybe (dipôle permanent-dipôle induit) 

Elles sont aussi appelées « forces d’induction » : 

 

On a une molécule qui présente un moment dipolaire. Lorsque celle-ci va se rapprocher d’une 

molécule apolaire la répartition non homogène de la molécule polaire va induire une répartition 

différente au sein de la molécule apolaire. On va alors créer un dipôle induit (=la molécule ne 
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présente pas de moment dipolaire, cependant, en présence d’une molécule polaire elle va avoir 

une répartition des charges différentes). 

Polarisabilité : Possibilité de modifier la répartition des électrons au sein de la molécule. Un nuage 

électronique va parfois être sensible à un champs électrique externe. On dit que ce nuage 

électronique est polarisable. On aura alors une difformation du nuage et donc un moment dipolaire. 

 

 

C. Les interactions de London (dipôle instantané-dipôle 

instantané) 

Elles sont aussi appelées force de « dispersion ». 

Il faut savoir que les molécules ne sont pas toujours polaires. Cependant, c’est toujours selon une probabilité 

moyenne que l’on voit des électrons. A un temps t on peut avoir un moment où il n’y a pas de polarité et un 

autre instant t les électrons seront plutôt d’un côté plutôt qu’un autre. On va alors avoir l’apparition de 

moments dipolaires instantanés de façon récurrente. De manière générale on a donc pas quelque chose de 

constant mais de très « transitoire ». Par exemple si on a plusieurs molécules répartis comme suit : 

 

On voit qu’il suffi qu’il y ait l’apparition d’un moment dipolaire instantané qui va générer, du fait de l’interaction 

avec les autres molécules, une réorganisation des électrons au sein des molécules apolaires. Cela va alors créer 

tout un ensemble de dipôle instantané qui vont pouvoir interagir entre eux et se structurer d’une manière 

particulière. 

Pour vous aider vous pouvez vous dire qu’à la base vous avez que des molécules apolaires. A un moment 
ALÉATOIRE l’une d’entre elles devient « folle » et son nuage électronique se déforme et elle devient polaire. 
Alors comme une foule, toutes les autres molécules devienne polaire. A près ce ours instant de folie elles 
redeviennent toutes apolaires. 

Ainsi dans un liquide, grâce à ces trois forces les molécules vont pouvoir en permanence interagir entre elles et 

l’énergie potentielle d’interaction serra la combinaison de toutes ces forces !  

▪ On aura un ensemble de paramètres, Keesom, Debye, London pour former un réseau d’interaction 

Cet ensemble varie en fonction du diamètre à la puissance 7 et donc du rayon à la puissance 6. Cet effet-là est 

donc très sensible à la distance et se perd très rapidement. 

▪ Ce sont donc des interactions à très courte portée (0,3 à 0,8nm). Les molécules doivent être très 

proches pour avoir lieu. 
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• Interaction hydrophobes 

Ce nom est un peu impropre, il faudrait parler «d’effet» hydrophobe plutôt qui permettent aux 

substances non polaires de minimiser le contact avec l’eau : 

/!\ : C’est interactions hydrophobes ne sont en aucun cas des forces de RÉPULSION entre les molécules d’eau 

et alcanes ! 

Les interactions hydrophobes sont toujours des forces d’attraction mais au lieu d’attirer toute les molécules on 

n’attire QUE les molécules qui ne supporte pas l’eau soit les molécules hydrophobes. Ainsi, l’hydrophobie 

c’est lorsque des molécules de même nature ont tendance à s’attirer et non pas les molécules de même 

nature se repoussent ! 

 

 

Un exemple très courant c’est celui de la vinaigrette maisons. Lorsque vous faites votre vinaigrette vous avez 
toujours des « billes » d’huiles qui apparaissent peu importe comment vous la faites te bien c’est dû aux 
interactions hydrophobes : Les molécules hydrophobes ont tendance à se regrouper entres elles et ça forme 
les billes d’huiles.  

Comme les molécules apolaires ont des similarités communes elles possèdent donc des interactions de nature 

similaires. 

Les interactions hydrophobes sont fondamentales en biologie elles permettent par exemple de regrouper les 

phospholipides entre eux pour former la membrane plasmique des cellules(quand on vous dit que la chimie 
c’est la vie c’est littéral !) 

Phospholipide : composé amphiphile (=possède une tête hydrophile, souvent fonction acide carboxylique et 

une queue « grasse » carbonée hydrophobe). 

Moment récap : 

Il y a trois interactions de Van Der Waals : 

1. Les interactions de Keesom = dipôle/dipôle 
2. Les interactions de Debay = dipôle permanent/dipôle induit 
3. Les interactions de London = dipôle induit/dipôle induit 
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Ainsi dans les membranes, on aura les queues hydrophobes qui se réunissent entre elles à l’intérieur 

de la bicouche pour minimiser l’énergie du système. En revanche à l’extérieur de la bicouche, 

tournées soit vers l’espace extracellulaire ou le cytoplasme de la cellule on retrouve les têtes 

hydrophiles. Cela est possible grâce aux interactions hydrophobes et c’est comme cela que se forme 

les membranes plasmiques 

 

Petite info insolite du prof : SI vous voulez relever l’arôme du whisky il faut rajouter de 
l’eau…Pourquoi ? En ajoutant de l’eau on va avoir une fine couche d’eau à la surface. Celle-ci va 
permettre aux molécules qui expriment l’odeur du whisky et d’y se retrouver en surface en 
fonction des interactions hydrophobes et donc d’exalter les arômes du whisky.  

  « Évidemment je ne vous pousse pas à boire »   

La molécule étant non miscible avec l’eau et va donc remonter à la surface, par contre dans d’autres solutions 

alcooliques on a des solutions hétérogènes qui vont contribuer à l’opacité de la boisson. 

 

IV. Les Solvants 
Pour rappel un solvant est le liquide majoritaire dans une solution. Par exemple, dans une solution aqueuse 
le liquide majoritaire donc solvant est l’eau. 

Ces solvants ne sont « surtout pas à boire » ! On peut les dans différentes catégories en fonctions de leur 

polarité et de leur interactions. 

Solvant Polaire Protique Donneurs de liaisons hydrogènes : 
Ex : H20, MeOH, EtOH, CH3COOH 
Il faut retenir que pour les solvants « qui se ressemblent 
s’assemblent ! » donc une molécule polaire protique ira 
sera soluble dans un solvant polaire protique 
Ex : le sel de cuisine se solubilise avec de l’eau car on aura 
une interaction charge-dipôle permanent 

Solvant Polaire Aprotique Ils ont un moment dipolaire, mais ils ne peuvent pas 
donner de liaisons hydrogènes (manques d’H 
disponibles) 
Ce sont des accepteurs de liaisons hydrogènes  
On les utilise pour les molécules polaires aprotiques. 
Ex : Le sel de cuisine ne se solubilise pas du tout dans 
l’huile qui est pourtant un solvant polaire. 
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Solvant Apolaire   Les solvants apolaires pourront solubiliser des 

molécules pas ou peu polaires 
Ex : Si vous faites une vinaigrette le vinaigre et l’huile ne 
seront pas miscible et c’est pour cela qu’on a des 
gouttelettes. On va donc jouer sur ces propriétés pur faire 
des sauces ! 

 
 

 

Le choix du solvant est donc important puisqu’il permet la miscibilité des solutés à  l’intérieur du solvant. Il faut 

don choisir un solvant avec lequel la molécule va pouvoir interagir et éviter les actions de répulsion qui 

empêchent la solubilisation de notre composé.  

 

Il est très important d’apprendre les différents noms des solvants car vous allez en avoir besoin 
notamment lorsque vous verrez les substituions nucléophiles et les éliminations. 

 

Pour terminer, on rappelle que l’eau est un très bon solvant pour les molécules polaires (comme les sels) du fait 

de ces liaisons hydrogènes. Ainsi, les interactions stabilisantes entre l’eau et le composé ionique ou polaire 

implique le phénomène de solvatation des ions en solution. L’eau est capable de dissocier les molécules d’un 

réseau cristallin, plus l’ion chargé est PETIT plus il sera solvaté plus facilement. 

Moment récap : 

Il y a trois types de solvants : 

1. Les polaires protiques 
2. Les polaires Aprotiques 
3. Les Apolaires 

Il faut retenir que si vous voulez utilisez un solvant pour une molécule ce qui se ressemblent 
s’assemblent et donc pour faire une solution le soluté et le solvant doivent être de même nature ! 
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Dédicaces : 

Je vous préviens ça risque d’être long : 

Dédis à mes fillots : Julie, Maxime, Mathis, Emma, Alysson, Nes, Romane, Prunelle 

Dédi à ma co-marraine officieuse qui est aussi votre tutrice d’anat : Louanne (au moment où j’écris ces 
lignes c’est ton anniversaire donc encore un joyeux anniversaire !) 

Dédi à mes vieux de chimie : Alexandre, Colin, Camille et Axel qui m’ont donné envie d’être tuteurs de chimie 

Dédi à mes anciesn parrains et marraines qui m’ont supporté et qui ont été pleisn de bons conseils : 
Alexandre (qui est aussi tuteur de chimie), Marie-Caroline, Arthur et Camille 

Dédi à ma marraine de pharma qui est elle aussi incroyable j’ai nommé Léa 

Dédi à ma meilleure amie Lisa qui s’est foutue de ma gueule quand je lui ai dit que j’étais bloqué en 
Allemagne au lieu de me soutenir 

Dédi à mon meilleur pote Corentin avec qui on partage le même type d’humour noir et ça ça fait trop 
zizir ! 

Dédi au Traficar le MEILLEUR CAR DE PHARMA 

Et enfin dédi à vous les P1 : continuez de vous accrochez, ne lâchez rien on est là pour vous aider aussi bien 
sur le plan du travail que psychologique donc n’hésitez pas ! Ce cours vous l’avez déjà vu à 90% à la TTR il y 
a juste une nouvelle partie à bien comprendre donc 0 stress ! 

Pour terminer je vous laisse avec de jolies photos que j’ai prise pendant la TTR plein de love ❤️❤️❤️ ! 

  



Fiche cours n°3 TTR : Electronégativité et effets électronique                                                     Glyco’lian 

26 

Le tutorat est gratuit, toute reproduction ou vente est interdite 

 

  

Fin 


