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Résumé
Nous nous proposons dans cet article de décrire le 
long chemin parcouru pour arriver à cette définition 
de l’eau du dictionnaire Larousse : « Corps 
liquide à la température et à la pression ordinaire, 
incolore, inodore, insipide, dont les molécules 
sont composées d’un atome d’oxygène et de deux 
atomes d’hydrogène » (Le dictionnaire Robert 
ajoute la formule H

2
O). Nous nous intéresserons 

également à l’évolution de la représentation de la 
molécule d’eau à travers les siècles.

Mots-clés : eau, élément, corps composé, 
formule, représentation

Abstract
We propose in this article to describe the long 
road traveled to arrive at this definition of water 
from the Larousse dictionary: Liquid body at 
ordinary temperature and pressure, colorless, 
odorless, tasteless, whose molecules are 
composed of an oxygen atom and two hydrogen 
atoms (The Robert dictionary adds the formula 
H

2
O). We will also be interested in the evolution 

of the representation of the water molecule 
through the centuries.

Key words: water, element, compound, formula, 
representation

Dans le langage courant, l’eau est un élément 
essentiel à la vie. Pour ceux qui ont un minimum 
de culture scientifique, l’eau a pour formule 
H

2
O, c’est-à-dire que sa molécule est formée 

d’hydrogène et d’oxygène. Beaucoup sont 
capables de reconnaître l’eau à partir de sa 
représentation sous une forme coudée en « tête de 
Mickey ». Mais, pour arriver à ces connaissances 
quasi communes, un long chemin semé d’entraves 
et de controverses a été parcouru.

1. L’eau comme élément principe

Les systèmes de la nature proposés par les 
premiers philosophes grecs postulent l’existence 
d’un Élément Primordial, source de toutes 
choses. Pour Thalès de Milet (625~620 – 
548~545 av. J.-C.), la conception centrale de sa 
cosmologie repose sur l’Eau comme Élément 
Primordial de l’Univers. Au milieu du Vème siècle 
avant J.-C., Empédocle d’Agrigente (490-130 av. 
J.-C.) affirme le pluralisme des éléments associé 
à l’idée du changement : toute matière est formée 
de quatre éléments : la Terre, l’Eau, l’Air et le 
Feu. (Figure 1).

Figure 1. La représentation des 4 éléments par les alchimistes
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Ces quatre éléments, unis par l’amour ou dissociés 
par la haine, peuvent, par mélange et combinaison, 
produire tous les corps naturels mais ils ne peuvent 
pas se changer l’un en l’autre, ce qui a priori 
interdit toute transmutation. Les quatre substances 
élémentaires primordiales dérivent alors de 
l’action exercée sur la matière première par les 
couples des qualités. Pour changer un élément en 
un autre il faut changer une qualité ou les deux : 
par exemple de l’eau qui reçoit de la chaleur, bout 
et s’évapore. Ce n’est plus de l’eau mais de l’air 
(humide et chaud).

Figure 2. Le changement des qualités des éléments

Progressivement, le statut de ces éléments-
principes (l’Eau, l’Air, ...) va changer. A partir 
du XVIIème siècle, les chimistes (Boyle, Lémery, 
Macquer, …) vont peu à peu assimiler l’élément-
principe avec l’élément-corps simple.

2. Les idées sur la constitution des corps

Leucippe de Milet et surtout son élève Démocrite 
d’Abdère (Ve siècle av. J.-C.) refusent les idées 
d’Empédocle sur les quatre éléments. Ils postulent 
que la matière est constituée de particules 
indivisibles, les atomes, qui ne diffèrent que par 
leur forme, leur taille et leur arrangement. Epicure 
(341-270 av. J.-C.) introduira un quatrième attribut, 
la masse. Pierre Duhem (1861-1916) signale que 
dans la continuité de ces idées, Lucrèce (98-55 av. 
J.-C.) décrit la structure de l’eau de mer : « parmi 
les corps lisses et ronds qui lui donnent la fluidité 
et qui, isolés, formeraient de l’eau douce, sont 
épars d’autres corps, arrondis aussi, ce qui leur 

permet de suivre les mouvements du liquide, mais 
rugueux et capables par leurs aspérités de blesser 
la langue, en lui faisant éprouver une saveur 
amère » ([1], p. 14). Cette idée mécaniste sera 
reprise beaucoup plus tard par René Descartes 
(1596-1650) qui, en 1637 dans « Les météores », 
définit ainsi les caractères qu’il donne à l’eau : « 
[…] je suppose que les petites parties dont l’eau 
est composée sont longues, unies et glissantes, 
comme des petites anguilles qui, lorsqu’elles 
se joignent et s’entrelacent, ne se nouent ni ne 
s’accrochent jamais pour cela en telle façon 
qu’elles ne puissent aisément être séparées ; … » 
([2], p. 160). De même, les conceptions de G.E. 
Stahl (1660-1734) et d’Isaac Newton (1642-1727) 
sur la constitution des corps seront voisines de 
celles d’Epicure et de Descartes : les corps fluides 
sont formés de particules solides, petits globes à 
surface lisse capables de se mouvoir. Si pour Stahl 
ces particules sont séparées par des pores, pour 
Newton il y a du vide dans la matière.

3. De l’élément principe au corps simple

Jean-Baptiste Van Helmont (1577-1644), disciple 
du médecin et alchimiste Paracelse (1493-1541), 
considère l’eau comme le vrai principe de toute 
chose. Pour prouver que l’eau est l’élément de 
base à partir duquel la nature engendre les terres, 
il réalise l’expérience du saule. Il plante dans une 
caisse de 200 livres de terre un saule de 5 livres. 
Il l’arrose pendant cinq ans avec de l’eau de 
pluie filtrée. Au bout de cinq ans le saule pèse 
169 livres. Le poids de la terre n’ayant pas varié, 
Van Helmont en conclut que c’est l’eau qui s’est 
changée en substances solides c’est à dire en terre.

Le premier à mettre en doute l’existence des 
éléments principes est Robert Boyle (1627-
1691) en 1661, dans son ouvrage The Sceptical 
Chemist. Pour lui, les premiers éléments des 
corps sont les atomes, de différentes dimensions 
et différentes formes, dont l’union est à l’origine 
de ce que l’on dénomme vulgairement élément 
[note 1]. Un peu plus tard, en 1757, dans son 
cours de chimie, Lémery critique également la 
dénomination que les chimistes donnent alors 
aux principes : « Le nom de principe en chymie ne 
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doit pas être pris dans une signification tout à fait 
exacte ; car les substances à qui l’on a donné ce 
nom ne sont principes qu’à notre égard et qu’en 
tant que nous ne pouvons aller plus avant dans 
la décomposition des corps, mais on comprend 
bien que ces principes sont encore divisibles en 
une infinité de parties, qui pourraient à plus juste 
titre être appelées principes » ([3], p. 4). C’est une 
opinion également défendue par Pierre Joseph 
Macquer (1718-1784) dans son Dictionnaire de 
Chimie. Il commence par dire que l’expérience 
« cruciale » de Van Helmont n’est nullement 
propre à prouver que l’eau est capable de se 
transformer en terre puis ajoute : « Il paraît donc 
que l’eau est un corps simple et inaltérable ; du 
moins les chimistes, n’ayant aucun moyen de la 
décomposer, peuvent la considérer comme telle : 
aussi la mettent-ils au nombre des éléments » 
([4], tome 1, p. 368). Ce corps simple est un 
fluide incompressible, volatil qui cristallise sous 
des formes régulières et symétriques, et qui est 
capable de dissoudre un grand nombre de corps : 
air, gaz, terres calcaires, sels, « principe de 
l’odeur des plantes aromatiques », etc. [note 2].

4. L’eau est un corps composé

Le point de départ de l’étude de la composition de 
l’eau est la mise en évidence en 1766 par Henry 
Cavendish (1731-1810) d’un gaz, qu’il dénomme 
« air inflammable » (notre hydrogène), par action 
de l’acide sulfurique avec un métal. Vient ensuite 
la découverte en 1775 d’un air meilleur que l’air 
ordinaire pour la respiration et l’inflammation 
(notre oxygène) par le Suédois Carl Wilhelm 
Scheele (1742-1786), qui le nomme « air du 
feu », puis, la même année par Joseph Priestley 
(1733-1804), qui le nomme « air déphlogistiqué », 
et Antoine Laurent Lavoisier (1743-1794), qui le 
nomme « air éminemment respirable » et que les 
chimistes de l’époque appelleront « air vital ». Une 
controverse sur la paternité de cette découverte 
va avoir lieu [note 3]. En effet Priestley, en 
octobre 1774, avait rencontré Lavoisier à Paris 
et lui avait non seulement parlé de son gaz mais 
l’avait également préparé en sa présence. Dans 
son mémoire sur Le moyen d’augmenter l’action 
du feu de 1782, Lavoisier reconnaît la priorité de 

Priestley : « …cet air que Mr Priestley a découvert 
à peu près dans le même temps que moi, et je crois 
même avant moi… » ([5], p. 457).

C’est la combustion de l’air inflammable en 
présence de l’air vital (dénommé principe 
oxygine par Lavoisier en 1777) qui va conduire 
à la connaissance de la composition de l’eau. 
En 1775 Priestley avait observé qu’il faut deux 
volumes d’air déphlogistiqué et un volume d’air 
inflammable pour produire une combustion exacte 
[note 4] et d’autres savants avaient observé que 
cette combustion conduisait à la formation d’eau 
(le chimiste français P.J. Macquer, (1775) et le 
physicien anglais Wartlire, (1781) [note 5]). Cette 
combustion a alors été étudiée de façon approfondie 
par divers auteurs, à peu près simultanément, et 
les résultats publiés entre 1783 et 1784. Priestley 
(1783), Cavendish (1784) et Gaspard Monge 
(1746-1818) ([6], figure 3), en 1783, ont réalisé 
la combustion de l’air inflammable avec l’air 
déphlogistiqué et ont observé la formation d’un 
dépôt d’eau pure. Pour ces différents auteurs, 
l’eau consiste en air déphlogistiqué uni à l’air 
inflammable (ou phlogiston). Notons que Monge 
signale que le poids de l’eau obtenue est « à peu 
près » égal aux poids des deux airs.

Figure 3. Appareillage utilisé par Monge pour la synthèse de l’eau [6]
(G et H : les deux récipients contenant les « airs », M, le ballon où 
s’effectue la combustion à l’aide d’une étincelle électrique)
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Toujours en 1783, Lavoisier réalise en 
collaboration avec Pierre Simon de Laplace 
(1749-1827), en présence du Roi, de membres de 
l’académie et du secrétaire de la Société Royale 
de Londres, Charles Blagden (1748-1820), cette 
combustion, mais dans un autre cadre théorique.

Figure 4. Appareillage de Lavoisier et Laplace

Exit le phlogistique, c’est la combustion de deux 
parties d’air inflammable avec une partie d’air 
vital (ou principe oxygine) qui est étudiée (figure 
4), la conclusion est la même que celle de Monge. 
D’autres résultats, relatifs à la décomposition 
de l’eau, obtenus en collaboration avec Jean 
Baptiste Marie Meusnier (1754-1793), seront 
communiqués à l’Académie en 1784.

Mais diverses objections aux conclusions des 
mémoires de 1783 et 1784 seront formulées par 
certains membres de la communauté savante, 

comme par exemple attribuer l’eau produite à la 
condensation de l’humidité dissoute par les deux 
airs et l’air inflammable au métal qui l’aurait 
fournie [note 6]. Pour lever ces doutes il réalisa, 
du 27 février au 1er mars, devant une assemblée 
nombreuse, une double expérience où il décomposa 
et recomposa l’eau [note 7]. Désormais l’eau sera 
composée « de quinze parties de gaz inflammable 
ou d’hydrogène (= qui engendre l’eau), et de 
quatre-vingt-cinq d’oxygène » ([7], p. 590).

5. La formule de l’eau

Dans ses travaux, Lavoisier a utilisé des équations 
pondérales reposant sur l’idée que la masse se 
conserve lors des transformations chimiques. En 
effet Lavoisier considérait que la conservation de 
la matière allait de soi : « on peut poser comme 
principe que dans toute opération, il y a une égale 
quantité de matière avant et après l’opération, 
que la qualité et la quantité des principes sont les 
mêmes, et qu’il n’y a que des changements, des 
modifications » ([8], tome 1, p. 141). Une telle 
équation pondérale pour la synthèse de l’eau figure 
dans le « Traité élémentaire de chimie » ([8], tome 
1, p. 109). Elle établit, avec la méticulosité dont a 
toujours fait preuve Lavoisier dans ses pesées, que 
si on brûle 1 livre d'hydrogène dans de l'oxygène 
en excès, on obtient (en mesures d'époque) 
6 livres, 10 onces, 5 gros et 24 grains d'eau. Cela 
donne un total d'un peu moins de 7 livres, pas trop 
éloigné de la valeur correcte de 9 livres qu'il eût 
fallu obtenir.

Figure 5. Dispositif expérimental de Lavoisier qui décomposa l’eau en la faisant passer sur du fer incandescent
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L’idée d’appliquer les relations mathématiques à 
la chimie, et en particulier d’établir des relations 
numériques entre les corps qui se combinent, était 
également celle de Jeremias Benjamin Richter 
(1762-1807). Celui-ci introduit en 1792 la loi 
des nombres proportionnels ainsi que le terme 
de stœchiométrie pour désigner la science qui 
mesure les proportions quantitatives ou rapports 
de masse dans lesquels les principes chimiques 
sont impliqués.

Fin XVIIIe, début du XIXe siècle se développe 
l’étude des proportions chimiques des éléments 
entrant en combinaison. Une des conséquences 
les plus fécondes de cette étude sera la possibilité 
de représenter les corps par des formules 
indiquant leur composition pondérale. Plusieurs 
lois empiriques vont permettre d’élaborer ces 
représentations : la loi des proportions définies 
(Proust, 1799), la loi des proportions multiples 
(Dalton, 1808), et la loi volumétrique des gaz 
(Gay Lussac, 1809). Parallèlement à l’élaboration 
de ces lois, l’attention des chimistes va se porter 
sur la détermination des poids atomiques des 
particules ultimes constituant les corps.

En 1808, dans son ouvrage A New System of 
Chemical Philosophy, John Dalton (1766-1844) 
pose que pour chaque corps simple il existe 
une particule caractéristique, l’atome de ce 
corps simple, et que les masses des « particules 
ultimes » de deux corps simples diffèrent 
entre elles ; ce sont les masses atomiques des 
atomes dont Dalton proposera une table. Ces 
particules sont différentes quand on passe d’un 
corps simple à un autre et la masse de l’entité 
élémentaire d’un composé (atome ou élément 
multiple) est égale à la somme des masses des 
atomes qui la constitue. Dalton suppose qu’un 
composé se forme par union d’un nombre entier 
d’atomes d’un corps simple avec un nombre 
entier d’atomes d’un autre corps simple. 
Cette combinaison peut se faire en plusieurs 
proportions. Il propose un tableau de symboles 
pour représenter ces atomes (figure 6) et il utilise 
ces symboles pour représenter la composition des 
combinaisons dans les groupements d’atomes 
([9], p. 218-219).

Figure 6. La représentation des atomes et composés binaires par Dalton

La règle que se donne Dalton pour prévoir le 
nombre de particules qui s’associent lors de 
l’action chimique entre un corps A et un corps 
B est la règle de simplicité. Lorsqu’un seul 
composé entre A et B est connu, Dalton propose 
de le considérer comme binaire c’est à dire formé 
d’un seul atome de A et d’un seul atome de B ; 
s’il y a deux composés l’un d’eux est binaire et 
l’autre ternaire (un atome de A et deux atomes 
de B ou le contraire) et ainsi de suite [note 8]. 
C’est ainsi qu’il est conduit à proposer (HO) 
pour l’eau, (NH) pour l’ammoniac, etc… (voir 
figure 6, schémas 21 et 22).

À l’occasion de leur recherche en commun 
sur la composition de l’air, Joseph Louis Gay-
Lussac (1778-1850) et Alexander Von Humboldt 
(1769-1859) déterminent en 1805, en utilisant 
un eudiomètre, le rapport des volumes suivant 
lesquels l’hydrogène et l’oxygène se combinent 
pour former de l’eau. Ils trouvent que l’eau est 
formée par la combinaison de deux volumes 
d’hydrogène et un volume d’oxygène (pour 
Lavoisier & Meusnier le rapport était de 1,93 
et pour Fourcroy, Vauquelin & Seguin, de 
2,053) [note 9]. Soupçonnant que les autres gaz 
pouvaient se combiner dans des rapports simples, 
Gay-Lussac réalise diverses expériences et prend 
en comptes les résultats des expériences d’autres 
auteurs (Berthollet pour l’ammoniac, Davy pour 
les oxydes d’azote, etc.). Cela débouche sur un 
mémoire présenté en 1809 à la société d’Arcueil 
intitulé Sur la combinaison des substances 
gazeuses les unes avec les autres où il énonce sa 
loi de combinaison des substances gazeuses : « 
Tous les gaz, en agissant les uns sur les autres, 
se combinent toujours dans les rapports les 
plus simples ; et nous avons vu en effet, dans 
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tous les exemples précédents que le rapport de 
combinaison est de 1 à 1, de 1 à 2 ou de 1 à 3 » 
[10].

Une controverse va alors avoir lieu entre Dalton 
et Gay-Lussac. En effet, d’après Dalton, 1 atome 
d’un corps s’unit à 1, 2, 3 atomes d’un autre et 
d’après Gay-Lussac, 1 volume d’un gaz s’unit 
à 1, 2, 3 volumes d’un autre. Si les rapports des 
volumes gazeux sont dans des rapports simples 
cela implique que le nombre de particules dans un 
volume donné de gaz (pour les mêmes conditions 
de température et de pression) ne peut varier d’un 
gaz à l’autre et doit donc être indépendant de la 
nature du gaz. Dans le cas de l’eau, les travaux 
de Gay-Lussac faisaient apparaître que 1 volume 
d’oxygène et 2 volumes d’hydrogène conduisaient 
à la formation de deux volumes d’eau. Or d’après 
Dalton l’eau avait pour formule OH donc pour 
obtenir 2 volumes d’eau il faudrait que l’oxygène 
se coupe en deux pour s’unir à deux hydrogènes. 
Pour Dalton qui confond atome et élément, qui 
n’établit aucune relation explicite entre l’atome et 
le corps simple et donc ne fait pas la distinction 
atome - molécule, c’était inadmissible.

En 1811, le physicien Amedeo Avogadro (1776 
- 1856), frappé par l’incompatibilité qui existe 
entre les résultats des expériences de Gay-
Lussac et l’hypothèse de Dalton attribuant la 
combinaison chimique à la soudure d’un certain 
nombre d’atomes de corps différents, publie dans 
le Journal de Physique un essai « d’une manière 
de déterminer les masses relatives des molécules 
élémentaires des corps, et les proportions selon 
lesquelles elles entrent dans les combinaisons ». 
Pour franchir l’obstacle dressé par l’atome 
insécable de Dalton, son raisonnement s’appuie 
sur les rapports simples de volumes observés 
lors des combinaisons gazeuses. Cela le conduit 
à émettre une première hypothèse sur le nombre 
des particules dans un gaz : « Il faut donc admettre 
qu’il y a aussi des rapports très simples entre les 
volumes des substances gazeuses et le nombre des 
molécules simples ou composées qui les forment. 
L’hypothèse qui se présente la première à cet 
égard et qui paraît même la seule admissible, 
est de supposer que le nombre des molécules 
intégrantes dans les gaz quelconques, est toujours 

le même à volume égal » [11]. Quelques années 
plus tard, en 1814, André-Marie Ampère (1775-
1836) sera conduit pour des raisons très différentes 
à proposer la même interprétation des lois de Gay-
Lussac qu’Avogadro : « […] à des températures 
égales, les particules de tous les gaz, soit simples, 
soit composés, sont placées à la même distance les 
unes des autres. Le nombre des particules est dans 
cette supposition, proportionnel au volume des 
gaz » [12]. Avogadro et Ampère proposent en outre 
une méthode pour déterminer les masses relatives 
des molécules des corps et le nombre relatif de 
ces molécules dans les combinaisons. C’est la 
méthode des densités de vapeur que les chimistes 
de cette première moitié du XIXe siècle utiliseront 
pour déterminer les poids moléculaires des corps 
gazeux. C’est ainsi que dans son mémoire de 1811, 
en se basant sur les combinaisons volumiques 
des gaz proposées par Gay-Lussac, en calculant 
les masses des corps entrant en combinaison 
connaissant leur « pesanteur spécifique » et en 
adoptant son hypothèse sur la constitution des 
corps, Avogadro critique les valeurs des poids 
atomiques de Dalton et propose des valeurs plus 
proches de celles connues aujourd’hui : sur la 
base de 1 pour l’hydrogène, le poids atomique de 
l’oxygène serait 15,07, celui de l’azote serait 13, 
celui du carbone 11,36, etc.

C’est en 1819 que Jöns Jacob Berzelius (1779-
184) présente à la communauté des chimistes 
la première méthode générale de détermination 
des poids atomiques, associée à une nouvelle 
symbolisation des combinaisons chimiques. 
Par exemple, une lettre barrée sera utilisée pour 
représenter deux atomes (HO pour H2O) ; des points 
sur le symbole de l’élément pour représenter les 
oxydes (tableau 1). Comment Berzelius procède-
t-il pour établir ses formules de composition ? La 
loi des proportions multiples de Dalton et celle 
des combinaisons volumiques de Gay-Lussac 
vont lui fournir un premier point d’appui. Quand 
il s’agit des gaz simples, pour Berzelius, atome et 
volumes sont identiques : « Nous ne connaissons 
que quatre substances élémentaires dont nous 
puissions mesurer le volume à l’état de gaz : 
c’est l’hydrogène, l’oxygène, le nitrogène et le 
chlore » ([14], t. IV, p.550). Il va donc compter les 
atomes qui s’unissent en mesurant les volumes, 
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par exemple il écrit dans le cas de l’eau : « Si 
l’on considère l’eau comme formée de deux 
atomes de radical et d’un atome d’hydrogène, la 
théorie corpusculaire et la théorie des volumes 
coïncident, de sorte que leur diversité ne consiste 
que dans l’état d’agrégation où elle nous présente 
les corps » ([14], t. III, p. 44). Donc il attribue à 
l’eau, formée d’un volume d’oxygène et de deux 
volumes d’hydrogène la formule HO (soit H

2
O).

Tableau 1. Quelques symboles et poids atomiques proposés par 
Berzelius [13]

La contribution de Berzelius à la détermination 
des poids atomiques fut considérable. Sa 
recherche sur la composition des corps (oxydes 
et sels principalement) l’a conduit à corriger 
les poids atomiques de Dalton en n’affichant 
une valeur numérique qu’après l’avoir vérifiée 
lui-même par l’expérience. Dans son système 
exposé en 1819, c’est l’oxygène qui est l’élément 
de référence et il lui attribue le nombre 100. 
Pour parvenir à ses résultats Berzelius combine, 
plus ou moins intuitivement, des procédés 
issus, soit de considérations sur des grandeurs 
physiques (méthode des densités de vapeur, loi 
des chaleurs spécifiques de Dulong et Petit), soit 
d’analogies structurales (loi de l’isomorphisme 
de Mitscherlich) et avec plus ou moins de 
bonheur des règles purement chimiques. Les 
valeurs des poids atomiques présentées sur ces 
bases en 1828, par rapport à celui de l’hydrogène 
pris comme unité, seront : C = 11,91, N = 13,93, 
O = 15,88, Cl = 35,18, I = 126,01, etc.

La représentation des composés chimiques de 
Berzelius sera rapidement adoptée par divers 

chimistes comme Louis Jacques Thenard 
(1777-1857) et Mathieu-Joseph-Bonaventure 
Orfila (1787-1853) en France, Johan Wolfang 
Döbereiner (1780-1849) et Eilhard Mitscherlich 
(1794-1863) en Allemagne, en faisant évoluer 
l’écriture des formules. C’est ainsi que la formule 
de l’eau deviendra : H2O. Cependant, d’autres 
chimistes opposés à la théorie atomique rejettent 
les formules atomiques et adoptent le système 
d’équivalents mis au point par l’Allemand Leopold 
Gmelin (1788-1853) : « On peut donc attribuer 
à chaque substance un certain poids suivant 
lequel il s’unit à des poids déterminés des autres 
éléments. Ce poids est le nombre stœchiométrique, 
l’équivalent chimique, le nombre proportionnel, 
le poids atomique, etc. » [note 10]. Outre le fait 
que la confusion restera totale quant aux valeurs à 
adopter pour les « équivalents », quand plusieurs 
combinaisons existent entre les mêmes éléments 
Gmelin adopte (comme Dalton) une règle de 
simplicité conduisant, par exemple, à représenter 
l’eau par HO et H pour l’hydrogène. Telles sont les 
représentations que l’on trouvera dans la plupart 
des ouvrages de chimie français de la deuxième 
moitié du XIXe siècle (par exemple les Leçons de 
chimie d’Auguste Cahours (1813-1891) en 1856, 
et Les premiers éléments de chimie de Victor 
Regnault (1810-1878) en 1855).

6. La représentation de l’eau

En 1833, la distinction esquissée par Avogadro 
entre les différentes sortes de particules (molécules 
intégrantes, molécules constituantes, molécules 
élémentaires), est reprise par un successeur 
d’Ampère, le français Gaudin qui publie cette 
année-là un mémoire sur la structure intime des 
corps inorganiques. Marc Antoine Gaudin (1804-
1880) est un des premiers, sinon le premier, à 
insister d’une façon absolument catégorique, sur 
la nécessité de donner deux noms distincts aux 
molécules et aux fractions de molécules : « [...] 
Un atome sera pour nous un petit corps sphéroïde 
homogène, ou point matériel essentiellement 
indivisible, tandis qu’une molécule sera un groupe 
isolé d’atomes, en nombre quelconque et de nature 
quelconque[...] Afin d’écarter les périphrases, 
(...), nous ferons suivre le substantif molécule de 
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l’adjectif monoatomique, biatomique, triatomique, 
etc. » [15]. Cette distinction lui permet d’expliquer 
les réactions chimiques entre gaz, en utilisant 
les symboles de Dalton pour représenter les 
réarrangements au niveau microscopique (figure 7).

Figure 7. Représentation par Gaudin de la réaction entre l’hydrogène 
et l’oxygène

Au cours de son travail sur les doubles 
décompositions, Charles Frédéric Gerhardt 
(1814-1879) étudie des réactions faisant intervenir 
des molécules de corps simples gazeux. Dans 
ce contexte il suit la ligne de pensée de Gaudin 

et admet avec lui que les molécules des corps 
gazeux (hydrogène, chlore, oxygène, azote…) 
sont diatomiques. Cette hypothèse exige que l’on 
considère le symbole d’une espèce chimique 
exclusivement comme représentatif d’un atome 
de cette espèce ; elle justifie définitivement la 
formule H2O pour l’eau [note 11]. Son travail le 
conduit en 1848 à une révision fondamentale des 
masses atomiques et établies par Berzelius près 
de vingt ans plus tôt. Par exemple, H = 1, C = 12, 
N = 14 et O = 16. Masses atomiques qui seront 
adoptées par l’ensemble des chimistes.

Au début des années 1860 les chimistes vont 
chercher à représenter l’enchaînement des atomes 
dans une molécule. Dans le cas de l’eau ces 
représentations seront linéaires. Elles différeront 
légèrement selon le sens que leur donnent les 
auteurs (figure 8). Pour Josef Loschmidt (1821-
1895), sa schématisation par la mise en relation 
de l’atome d’oxygène (représenté par deux cercles 
concentriques symbolisant la diatomicité [note 
12]) et de deux atomes d’hydrogène (représentés 
par deux cercles plus petits) est censée représenter 
la réalité structurale de la molécule.

Figure 8. Différentes représentations de la molécule d’eau jusqu’à 1916
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La même année, 1861, Alexander Crum Brown 
(1838-1922), élève de Frankland, représente 
dans sa thèse les lignes de force unissant entre 
eux les atomes d’une molécule par des pointillés, 
qu’il remplacera en 1864 par des traits. Edward 
Frankland (1825-1899), séduit par ce mode de 
représentation, l’utilise en 1866 dans ses cours 
pour introduire la théorie de l’atomicité auprès 
de « chimistes praticiens ». Il y complète les 
symboles des atomes en faisant apparaître 
les liens qu’ils peuvent former avec d’autres 
éléments. Quant à August Wilhelm Hoffman 
(1818-1892), il fera faire, en 1865, des modèles 
en bois pour ses cours à la Royal Institution.

La représentation linéaire persistera jusqu’au 
début du 19ème siècle. Par exemple, Gilbert Newton 
Lewis (1875-1946) représente en 1916, dans 
l’article fondateur de sa théorie des « liaisons par 
paire d’électrons » [16], la molécule d’eau de 
la façon suivante : deux liaisons OH par mise en 
commun de deux électrons et deux doublets libres 
sur l’atome d’oxygène. En effet, dans la molécule 
d’eau l’atome d’oxygène est entouré de 8 électrons, 
conformément à la séquence admise par Niels Bohr 
(1885-1962) en 1913 concernant la répartition des 
électrons pour les périodes du tableau périodique 
de Mendeleïev : 2, 8, 8, 18, 18, 32. C’est à partir de 
l’étude des spectres de vibration rotation que l’eau 
va devenir une molécule coudée avec un angle entre 
les deux liaisons OH de 104,45° [note 13].

7. L’eau est une molécule polaire

Dans son article de 1916, Lewis considère un 
mode de liaison entre atomes, apolaire, par paire 
d’électrons, mais « les deux électrons communs 
peuvent s’accrocher plus fermement parfois à l’un 
des atomes, parfois à l’autre, produisant ainsi 
une certaine dissymétrie dans la molécule dans 
son ensemble, et un atome aura un léger excès 
de charge positive, l’autre de négative » ([16], p. 
775), en précisant que ces atomes n’ont pas un 
nombre intégral d’unité de charge. L’application 
de ce modèle à la molécule d’eau, entraîne que : 
« Dans une substance comme l’eau les électrons 
sont tirés de l’hydrogène à l’oxygène et nous avons 
dans le cas limitatif un certain nombre d’atomes 

d’hydrogène qui sont complètement séparés 
en ion d’hydrogène » (p. 782), Ce qui explique 
l’autoprotolyse de l’eau. Lewis est ainsi le premier 
à indiquer que l’eau est une molécule polaire. 
De telles molécules, qui présentent un moment 
dipolaire, exercent non seulement une attraction 
moléculaire élevée à distance, mais peuvent 
également se combiner entre elles pour donner un 
phénomène d’association. Il est suivi en cela par 
Nevil Vincent Sidgwick (1873-1952) qui, dans son 
ouvrage de 1927, The electronic theory of valency, 
ajoute que l’eau est un solvant qui a une forte 
constante diélectrique lui permettant de diminuer 
les interactions entre les ions d’un solide ionique, 
ce qui permet à l’eau de se combiner avec les ions 
et de les mettre en solution. De plus, la molécule 
d’eau peut se coordonner avec un autre atome, 
aussi bien par l’oxygène qui agit comme donneur 
que par l’hydrogène agissant comme accepteur. 
Peter Debye (1884-1966) indique dans son ouvrage, 
Polar molecules ([17], p. 72), que la valeur du 
moment dipolaire mesurée à partir de la variation 
de la constante diélectrique de l’eau vapeur avec la 
température est égale à 1,87.10-18 e.s.u15. Il donnera 
deux représentations possibles triangulaires de 
la molécule d’eau lui permettant d’encadrer cette 
valeur du moment dipolaire (p. 73) (figure 9a).

Linus Pauling (1901-1992) donnera une valeur 
légèrement plus faible du moment dipolaire 
observé de la molécule d’eau, 1,84.10-18 et, 
avec une différence d’électronégativité de 1,4, il 
donne une valeur élevée du moment dipolaire de 
la liaison OH : 1,51.10-18 e.s.u. Il est en outre le 
premier à représenter la molécule d’eau sous sa 
forme coudée en utilisant les rayons de van der 
Waals pour représenter les atomes (figure 9b).

Figure 9a. Les premières représentations de l’eau sous une forme 
coudée (Debye, 1929, p.69)

Figure 9b. La représentation de l’eau sous une forme coudée (Pauling, 
1939, p.261)
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Pour expliquer la solubilité des composés non 
ioniques, comme le sucre, dans l’eau, va être 
introduite la liaison hydrogène, dont l’importance 
sera soulignée par Lewis en 1923 : « Il me semble 
que l’addition la plus importante à ma théorie 
de la Valence réside dans la suggestion de ce 
qui est devenu connu comme le lien hydrogène. 
L’idée a d’abord été suggérée par le Dr. M. L. 
Huggins, et a également été avancé par Latimer 
et Rodebush... Cette suggestion est qu’un atome 
d’hydrogène peut parfois être attaché à deux 
paires d’électrons de deux atomes différents, 
agissant ainsi comme une liaison lâche entre ces 
atomes » [note 14]. C’est en effet Maurice Loyal 
Huggins (1897-1985) qui a le premier fait état 
de telles « unions faibles » en 1919 dans sa thèse 
passée sous la direction de Lewis à Berkeley. 
Cependant, sa première publication sur le sujet 
n’est parue qu’en 1922 où il déclare que : « un 
atome de charge positive ne contenant aucun 
électron dans sa couche de valence réagissant 
avec un atome contenant une seule paire de 
valence peut former une liaison faible » [18]. 
Entretemps, Wendell Mitchell Latimer (1893-
1955), étudiant de Lewis ayant obtenu sa thèse en 
1919, et son camarade de L’université du Kansas, 
Worth Huff Rodebush (1887-1959), docteur de 
L’Université de Californie, Berkeley, publient 
en 1917 un article où ils mentionnent que « … 
une paire d’électrons libres d’une molécule 
d’eau pourrait être capable d’exercer une force 
suffisante sur un hydrogène tenu par une paire 
d’électrons sur une autre molécule d’eau pour 
lier les deux molécules ensemble… » [19]. De 
telles interactions électrostatiques, entre l’atome 
d’oxygène de la molécule d’eau et son doublet 
libre et/ou de l’atome d’hydrogène et son déficit 
d’électron, permettront d’expliquer la grande 
stabilité physique des phases liquides et solides 
de l’eau ainsi que la solubilité de substances non 
ioniques.

Reste à expliquer la géométrie de la molécule 
d’eau. On peut utiliser pour cela la théorie de 
l’hybridation, développée de façon indépendante 
par Pauling et John Clark Slater (1900-1976) 
dans les années 1930, en prenant en considération 
la suggestion émise en 1940 par Sidgwick et 
Cecil Powell (1903-1969) de la nécessité de tenir 

compte de l’influence des doublets non partagés 
d’un atome sur la géométrie des liaisons. Ainsi 
les orbitales hybrides sp3 de l’atome d’oxygène 
se recouvrent avec les OA s de l’hydrogène pour 
donner les deux liaisons OH, les deux doublets 
libres restants repoussent les deux doublets 
liants, ce qui fait diminuer l’angle de 109,5° 
entre deux OA hybrides sp3 en le faisant passer 
à 104,5°. La méthode VSEPR (valence-shell 
electron-pair repulsion) proposée en 1957 par 
Ronald Gillespie (1924-2021) et Ronald Sydney 
Nyholm (1917-1971) et développée plus tard 
par Gillespie, permet également de prévoir la 
géométrie de la molécule.

En conclusion, on sait aujourd’hui que l’eau est 
un corps composé d’hydrogène et d’oxygène, 
dans les proportions de deux volumes pour un 
volume. Sa formule représentative est H

2
O. La 

molécule d’eau présente une géométrie coudée 
avec un angle de 104,45° entre les deux liaisons 
covalentes OH, de longueur 95,84 pm. L’atome 
d’oxygène ayant une électronégativité plus 
forte que celle de l’hydrogène, la liaison OH 
est polarisée avec une charge partielle négative 
sur l’atome d’oxygène alors que les atomes 
d’hydrogène ont une charge partielle positive. Le 
moment dipolaire de la liaison OH est de 1,4 D. 
Du fait de la géométrie de la molécule d’eau, les 
barycentres des charges positives et négatives 
ne coïncident pas ; la molécule d’eau est donc 
polaire avec un moment dipolaire de 1,83 D. 
Cette polarité conduit à la formation de liaisons 
hydrogène, non seulement entre les molécules 
d’eau, aussi bien à l’état liquide (de courte durée 
de vie mais se reformant constamment) qu’à 
l’état solide (plus stables avec un arrangement 
tétraédrique), qu’avec des substances non 
ioniques mais polaires.
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[2] Notons que la rubrique eau du dictionnaire décrit les : eaux 
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