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Chapitre 3. Classification périodique des éléments

Les atomes de tous les €¢léments chimiques peuvent étre classés sous forme de tableau
qui met en évidence les analogies dans leurs comportements et la périodicit¢ de leurs
propriétés physico-chimiques.

La premiere classification périodique a ¢té établie bien avant que la structure
¢lectronique des éléments ne soit connue. Mendeleiev a disposé (1869) dans un tableau les 68
¢léments connus a 1I’époque en se basant sur la relation entre le poids atomique et les
propriétés chimiques. Il est apparu ultérieurement qu’il y’a un remarquable parallélisme entre
I’organisation de cette classification et la configuration électronique.

I. Regles de constitution du tableau périodique
La classification périodique des éléments repose sur trois reégles principales :

e Les ¢éléments sont rangés en lignes (périodes) par ordre croissant de numéro atomique

e On passe a la ligne suivante a chaque fois que le remplissage d’une nouvelle couche
¢lectronique commence. Il y a sept périodes au total (n=1;2 ;3 ;4 ;5 ;6 ;7).

e Les éléments de méme configuration électronique externe sont placés les uns en
dessous des autres selon des colonnes et constituent des groupes ou familles : on a 18
groupes au total.

Le tableau de la classification périodique est ainsi constitué de 7 périodes et de 18 colonnes.
Tous les éléments ayant des couches électroniques en cours de remplissage de méme nombre
quantique principal sont rangés dans une période. Les éléments ayant la méme configuration
¢lectronique de la couche de valence sont rangés dans une colonne.

I1. Description du tableau périodique

Il est possible de regrouper les éléments en blocs, suivant le type de sous couche de
valence s,p,d ou f (figure ci-dessous).

Bloc s : Il contient tous les ¢léments ayant une sous couche s en cours de remplissage. La
configuration électronique de leurs couches de valence est de type : ns* (x=1 ou 2).

e x=1 Famille des alcalins (Li, Na, K, Cs et Fr).
e x=2 Famille des alcalino-terreux (Be, Mg, Ca, Sr, Ba et Ra).

Bloc p : le bloc des non métaux se trouvent a droite du T.P, il contient tous les éléments ayant
une sous couche p en cours de remplissage. La configuration €lectronique de leurs couches de
valence est de type : ns® np* (n>2 et 1< x<6).

On distingue particuliérement :
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e Groupe VI, : le groupe des chalcogenes (O, S,...), la structure électronique de leurs
couche de valence est ns” np".

e Groupe VI, : le groupe des halogénes (ns’np) : F, CI, Br, I et At

e Groupe VIII, : le groupe de gaz rare (ns” np®) : He (1s%), Ne, Ar, Kr, Xe et Rn.

Bloc d : Il contient tous les éléments ayant une sous couche d en cours de remplissage. Leur
configuration électronique externe est de type : (n-1) d* ns* (n>4 et 1< x<10). Ce sont les
¢léments de transition.

Bloc f: Il contient tous les éléments ayant une sous couche f en cours de remplissage. La
configuration électronique de leurs couches de valence est de type : (n-2) f* (n-1) d'" n s* (n>6
et 1< x<14). Ils sont appelés les terres rares et forment deux séries d’éléments : Lanthanides
(n=6) et Actinides (n = 7).

Les groupes du T.P sont désignés par un chiffre romain représentant le nombre d’¢lectrons de
valence (a I’exception du groupe VIII) suivie d’une lettre A ou B pour préciser la nature de
I’orbital contenant ces électrons:

Groupe A : les ¢lectrons de valence sont de type s ou s et p.

Groupe B : les électrons d font partie des électrons de valence.

Classification périodique des éléments {officielle)
MNombre d'électrons dans la sous-couche en remplissage :
1]2 1 [2]3]4]s]e]7]8]9fJwe]1[2]3]a]s5]e
0 2 1

£
|  [Blocs Bloc d Bloc p
n
1K |H He;
12|L|Li| Be B|C|N|O|F |Ne
3M[Na|Mg Al[Si|P | § |Cl|Ar
MIN|K | Ca Sc Ti| V [ Cr [Mn|Fe|Co|[Ni|Cu|Zn|Ga|Ge| As| Se | Br |Kr
S|OHED| Sr b ZrWb|Mo| Tc|Ru|Rh(PdAg |Cd| In |Sn|Sb|Te| I [Xe
6| P |Cs| Ba 57471 [HiiTa| W |Re|Os|Ir |Pt{Au|Hg| T1|Pb| Bi [Po | At |Rn
7/Q|Fr|Ra| | 89 4 103 [RfDb| Sg|Bh|Hs|Mt|DgUun|Uub|1 13{Uug| 1 1 5{Uuh{] 1 7|Uue

Diétail des lanthanides et actinides (Bloc f)
MNombre d'électrons dans la sous-couche en remplissage :
{ [ ld]-4] B 8] 7 [ & [®lw][1i39]5 WG

6|P|La(Ce|Pr(Nd|{Pm|Sm| Eu | Gd |Th|Dy | Ho| Er [Tm | ¥b|Lu
7Q|Ac| Th|{Pa| U | Np| Pu| Am | Cm |Bk | Cf | Es [ Fm | Md [ No| Lr

I11. Périodicité de propriétés des éléments
I11.1. Rayon atomique et rayon ionique

Le rayon atomique Ry, d'un élément est défini comme la moitié de la distance entre
deux atomes voisins de cet élément pris dans les conditions standard.
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Ry diminue en traversant une période de gauche a droite et augmente en descendant un
groupe.

Groupe

Période

Quand on arrache ou on ajoute des €lectrons a un atome, on obtient des ions. Les rayons de
ces ions sont appelés rayons ioniques. Pour des ions ayant la méme charge, le rayon ionique r;
varie dans le tableau périodique comme le rayon atomique.

Explication :

Lorsque, dans une période, on évolue de gauche a droite, la charge nucléaire augmente de
sorte que I’attraction nucléaire augmente elle aussi. Il s’ensuit que les rayons atomiques des
¢léments diminuent dans une période, de gauche a droite.

Lorsqu’on descend dans une colonne, la charge nucléaire augmente, de sorte que 1’attraction
nucléaire augmente elle aussi. Dés lors, on s’attend a ce que les rayons atomiques diminuent.
Cela n’est pas le cas, puisque les électrons les plus externes se font abriter dans de couches
nouvelles ce qui génére un effet qui I’emporte sur 1’attraction nucléaire. Il s’ensuit alors que

les rayons atomiques des ¢léments augmentent dans une colonne, de haut en bas.

II1.2. Potentiel d'ionisation

Le potentiel d'ionisation I; est 1'énergie qu'il convient de fournir a un atome A pour lui
arracher un électron.

A + énergie — » A +¢ I,>0

I, correspond au potentiel de premicre ionisation. Il existe, bien entendu, un potentiel de
deuxiéme ionisation si on extrait un second électron, etc...

Le deuxiéme potentiel d’ionisation est supérieur a celui de la premiére ionisation.
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I, augmente en traversant une période de gauche a droite et diminue en descendant un groupe.

Energies de premiére ionisation des éléments
principaux
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Explication:

Lorsque, dans une période, on évolue de gauche a droite, le nombre d’¢lectrons les plus
externes augmente. D¢s lors, 1’attraction nucléaire vis-a-vis de ces électrons augmente elle
aussi. Or plus cette attraction est élevée, moins facilement en arrache un de ces électrons. Il
s’ensuit alors que, I’énergie de premiére ionisation augmente dans une période, de gauche a
droite.

Lorsqu’on descend dans une colonne, 1’¢lectron a extraire est de plus en plus €loigné par
rapport au noyau de I’atome. D¢s lors, I’attraction nucléaire vis-a-vis de cet électron diminue.
Or, plus cette attraction est faible, plus facilement on arrache 1’¢lectron. Il s’ensuit alors que,
I’énergie de premicre ionisation diminue dans une colonne, de haut en bas.

I11.3. Affinité électronique

L'affinité électronique A, d'un élément est I'énergie libérée par son atome quand il capte un
¢lectron.
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B + ¢ — > B +¢énergie A.>0

A. augmente en traversant une période de gauche a droite mais varie trés peu en descendant
un groupe. De méme que pour le potentiel d'ionisation, il existe une seconde affinité
¢lectronique lorsque B™ capte un deuxiéme ¢€lectron, etc...

Plus l'affinité électronique est grande plus la capture d'un électron par l'atome dégage de
I'énergie et plus cette capture est stable. Une affinité électronique négative signifie au
contraire qu'il faut fournir de I'énergie a I'atome pour lui attacher un électron.

Affinité électronique des éléments principaux

A (eV)
4 i
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I11.4. Electronégativité

L'¢lectronégativité y d'un ¢élément est la tendance que posseéde cet élément a attirer un
électron.

Les ¢électronégativités des différents éléments de la TP, peuvent étre comparées sur des
échelles arbitraires :

I11.4.1. Echelle de Pauling

Elle mesure la différence d’électronégativité entre deux atomes A et B. Soit une molécule AB
et soient y A et B les électronégativités respectives des atomes A et B :

Xa—Xs= G'IDZJEA—E —Ea_a XE5_g

E,

—5: énergie de liaison de AB
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E A-A4: ¢énergie de liaison de AA

E

B-E: ¢énergie de liaison de BB
Les énergies de liaison dans la formule ci-dessus sont exprimées en KJ/mole.

Par convention, dans cette échelle le fluor (¢1ément le + électronégatif du tableau périodique)
aune y=4.

111.4.2. Echelle de Mulliken

Dans cette échelle 1’¢lectronégativité d’un atome est la moyenne arithmétique de son énergie
d’ionisation et de son affinité électronique, exprimées en Kcal/mole.

E,+4,

— 0,317
x 2

L’énergie d’ionisation EI et I’affinité électronique A, sont exprimés ici en ev.

e Dans une méme période, 1’électronégativité augmente de gauche a droite.
e Dans un méme groupe, I’¢lectronégativité augmente de bas en haut.

Les notions de potentiel d'ionisation et d'affinité électronique sont relatives a un atome seul.
Par contre, la notion d'¢lectronégativité sera davantage utilisée par la suite car elle intervient
quand l'atome se trouve associé a d'autres atomes.

Remarques :

1) y augmente en traversant une période de gauche a droite et diminue en descendant un
groupe du tableau périodique.

2) Les éléments en bas et a gauche du tableau périodique ont tendance a céder facilement
leurs électrons de valence a un partenaire lors de la formation d'une liaison chimique. On dit
qu'ils sont électropositifs.

3) Les éléments en haut et a droite du tableau périodique ont tendance a capter facilement les
électrons de valence d'un partenaire lors de la formation d'une liaison chimique. On dit qu'ils
sont électronégatifs.

La différence d'électronégativité entre les atomes liés A et B : : Ay = y (A) — x (B) est donc
une mesure directe de la distribution électronique des électrons de valence qui assurent la
liaison chimique. Cette différence est le critére qui permet de classer les liaisons chimiques.
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Electronégativité (Mulliken) des éléments principaux
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Eléments

II1.5. Valence d’un atome

La capacité de chaque atome a former une liaison, sa valeur est égale au nombre des ¢lectrons
célibataires.

Exemple :

L'atome d'hydrogene forme une liaison avec son voisin, il est dit monovalent.

L'atome d'oxygene forme deux liaisons avec son ou ses voisins, il est divalent.

L'atome d'azote, présent dans 1'ammoniac, forme trois liaisons avec ses voisins, il est trivalent.
L'atome de carbone forme quatre liaisons avec ses voisins, il est dit tétravalent.

I11.6. L’ion le plus stable de chaque élément

Chaque ¢lément de la TP a plus ou moins tendance a perdre ou a gagner un ou plusieurs
¢lectrons pour donner un ion positif ou un ion négatif stable.

L’ion le plus stable de chaque ¢élément est celui possédant la structure du gaz rare le plus
proche.

Exemple :

Na (Z = 11) : 1s* 2s* 2p° 3s' perd facilement un électron pour donner Na' : 1s® 2s” 2p°, qui a
la méme configuration que le Néon (Ne : Z=10), gaz rare de la 2éme période.

v'Les éléments du groupe 14 ( IV,) situés au milieu du tableau périodique (C, Si...), n’ont
tendance ni a perdre ni a gagner des électrons.
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v'Les gaz rares (8 électrons externes), trés stables donnent (trés difficilement) des ions
positifs.

v'Les éléments du bloc d (métaux de transition), donnent des ions positifs par perte de leurs
¢lectrons s et éventuellement un ou plusieurs électrons d.

Fe : 3d%4s®> donne Fe*' : 3d® et Fe*' : 3d°

Application : Donner la structure externe de 1’ion stable de 1’aluminium Z=13.

2s% 2p° Al: 15%2s%2p°3s%3p' 3s% 3p°
g_ 36- + 56- _,—/ﬂ
gaz rare période 2 période 3 gaz rare période 3

Donc le gaz rare le + proche est Ne : 2s*2p°

L’ion le + stable de Al est donc Al**,

II1.7. Propriétés magnétiques

Diamagnétisme : les atomes ou molécules ne possédant pas des €lectrons célibataires sont dits
diamagnétique.

Paramagnétisme : les atomes ou molécules possédant des électrons célibataires sont dits
parmagnétique.

s-block s-block
1 Mew Designation 18
[4 Ornginal Desighation VIILA
; _ Non-Metals 5
1 102'94 2 Atomic# 2T 4 18 18 17 45‘:?50
2 iy Symbol A Iva WA VA VIIA S
A s-block T Atomic Mass S pblock—
EE 3 & 7 F] E] ]
2 Li BB d-block B [ N @] F Ne
6.941 SEE;?E o Trangition Metals —————— 10.21 1“21.011 llﬂ;.DU? 112.999 11%.998 21%.1?9
6 7 8 o 1w 11 12 [

Al 1S (P | S | Cl|Ar
26.982 |28086 [30.974 |5208 [35.453 |39.948
1 N R T - TR S i i N I SO - R T TN =~ S = F ST

4 | K Ca|Sc | Ti | V |Cr | Mn|Fe |Co|Ni |Cu|Zn |Ga|Ge|As |Se | Br | Kr
39092 @008 [44.956 4788 |50.542 |51.996 |54 938 |55.847 |55 933 [55.69 [K3.548 6539 (6972 7259 |74932 |TE9& (79904 [33.80

I s 4 s
Na | Mg
3 |Laga BEIIIE IVE VE VIB VIB —VHE—— B IB

5 35 EE 40 41 42 43 44 45 46 47 48 43 50 51 52 53 54

5 |Rb 'SP Y | Zr |Nb Mo | Te (Ru |Rh |Pd|Ag (Cd|In |Sn | SblTe | | | Xe
85468 |B1 62 |55.906 [91.224 |92906 [95.94 (381 [1001.07 10291 [106.42 |107.87 |11241 |114.82 |118.71 [121.75 Ji2760 [126.9] (13129

B [oE ] 5T 72 fE] 4 75 6 7 e ] 20 21 ] B3 [=4 | B 2E
6 Cs |Ba|tnn|Hf |[Ta|W |Re |Os | Ir |Pt |Au |Hg | Tl [Pb | Bi [Po | At | Rn
13291 (19739 172.49 180,95 [123.85 12621 1902 19222 19508 |19697 (20059 |204 35 [2072 |02 98 209y ooy 20w
57 (B2 |29 (03 (105 [0 [I07 |08 [I02 |10
Fr | Ra |to103|Unq [{Unp [Unh (Uns (Uno (Une |Uun | (Mass Mumrbers in Parentheses are | Phases

? el ZE IR 26 2) BI2e RRIC AR5 (LES IR (2507) from the most stable of common Salid
Metals 1Z0fopeEs] I_i(c!L:jd
b

Rare Earih d-block fblock
Elements 57 5 FF B0 [l [EZ  [E3 ES & [ET |6 PR —

&4

La ||[Ce |Pr |Nd |Pm |Sm|Eu |Gd | Tb |Dy |Ho | Er | Tm | ¥b | Lu
Lanthanide Series [132.91 [[140.12 14091 [144.24 [(145) 15036 |151.96 [157.25 [15893 |162.50 |164.93 |1&67.26 |168.93 |173.04 [174.97
E] Ell EH) 93 94 95 96 o7 95 o0 (100 [0z |103

EE] EE)
Ac ||Th |Pa| U [Np |Pu |Am|Cm | Bk | Cf |Es |Fm |Md | No | Lr
Actinide Series |22703 | [232.04 23104 [232.03 [237.05 (244) |24m |24 (247|251 [r252) [257 [2sE) )25 |2em
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