


Classifications anciennes

 Masses atomiques  

 Propriétés chimiques et physiques



Triades de Dobereiner  
1817

(Ressemblance)

 Masse atomique / Propriétés

 Ca (40) / Sr (88) /Ba (137)

 Cl (35,5) / Br (80) / Iode (127)

 Li (7) / Na (23) / K (39).



Tétrades de Dumas 1859

 Fluor / Chlore/ Brome / Iode

 Magnésium/ Calcium / Strontium / Baryum 



Vis tellurique de Chancourtois 
1862 : Périodicité des propriétés

 Eléments organisé en spirale sur un cylindre 
divisé en seize parties.

 certaines « triades » se retrouvaient précisément 
alignées dans cette représentation, ainsi que la 
tétrade  oxygène – soufre – sélénium – tellure



Loi des octaves de Newlands 1863

 « Le 8ème élément, qui suit un élément donné, 
ressemble au 1er comme la 8ème note de l’octave 
ressemble à la 1ère. »

 Eléments organisés dans un tableau à 7 lignes en 
les arrangeant de telle sorte que leurs propriétés 
chimiques soient similaires par lignes

 Problème de périodicité au-delà du calcium



Classification périodique de 
Mendeleïev 1869
 Masse atomique  +  combinaisons chimiques avec 

O et H .

 Périodicité des propriétés

 Existence de valence (+)  et  (-)

 Cases vides pour les éléments non découverts à 
l’époque



Classifications modernes

 Numéro atomique (Z)    ,  valence

 2 classifications 



1- Classification courte 
 Z + valence

 8 colonnes : groupes  (0          VII) 

 7 lignes : progression des couches électroniques 

 Le groupe 0 : gaz rares (valence = 0)

 A partir de la 4ème ligne          2 éléments par case : 
élément A et élément B (métal de transition)

 Lanthanides et actinides à l’extérieur du tableau



2- Classification longues
 Z

 18 colonnes et 7 lignes ou périodes 

 Une période se définit par le remplissage 
progressif des sous-couches électroniques jusqu'à 
atteindre la sous-couche s de la couche 
électronique suivante. 

 Chaque case contient au maximum un élément



 Sous-couche 1s    1 case quantique → 2 électrons    
→ 2 éléments sur la 1re période 

 Sous-couche 2s    1 case quantique → 2 électrons    
 Sous-couche 2p    3 cases quantiques → 6 électrons    

→ 8 éléments sur la 2e période   

 Sous-couche 3s    1 case quantique → 2 électrons    
 Sous-couche 3p    3 cases quantiques → 6 électrons    

→ 8 éléments sur la 3e période    

 Sous-couche 4s    1 case quantique → 2 électrons    
 Sous-couche 3d    5 cases quantiques → 10 électrons    

 Sous-couche 4p    3 cases quantiques → 6 électrons    
→ 18 éléments sur la 4e période    



 Sous-couche 5s    1 case quantique → 2 électrons    
 Sous-couche 4d    5 cases quantiques → 10 électrons    
 Sous-couche 5p    3 cases quantiques → 6 électrons    

→ 18 éléments sur la 5e période

 Sous-couche 6s    1 case quantique → 2 électrons    
 Sous-couche 4f    7 cases quantiques → 14 électrons    
 Sous-couche 5d    5 cases quantiques → 10 électrons    
 Sous-couche 6p    3 cases quantiques → 6 électrons      

→ 32 éléments sur la 6e période

 Sous-couche 7s    1 case quantique → 2 électrons    
 Sous-couche 5f    7 cases quantiques → 14 électrons    
 Sous-couche 6d    5 cases quantiques → 10 électrons    
 Sous-couche 7p    3 cases quantiques → 6 électrons    

→ 32 éléments sur la 7e période    







Périodicité des propriétés



Charge nucléaire effective

 Slater 1930.

 constante d’écran Ϭ: dépend de la position des 
électrons de l’atome par rapport à l’électron E. La 
charge Z du noyau devient alors une charge effective 
Z* relative à l’électron E

 Z* = Z - Ϭ .

http://www.sciences-en-ligne.com/DIST/Data/Ressources/lic2/chimie/hist_chi/biographies/m_s/biog_slater.htm


Calcul de la charge effective

 Configuration électronique  selon : (1s) (2s,2p) (3s, 
3p) (3d) (4s, 4p) (4d) (4f) (5s, 5p)...

 Choisir l’électron pour lequel on cherche la charge 
effective. Tous les autres électrons apporteront 
une contribution partielle Ϭi à la constante 
d’écran totale Ϭ . Cette contribution dépend :

 du type d’orbitale (s, p), (d) ou (f) de l’électron,

 de la couche électronique n de l’électron.





Propriétés physiques



1- Dimensions

Rayon atomique covalent
 Demi distance entre les centres de noyaux d’une 

molécule diatomique homonucléaire 



R= f(z)





Volume atomique
 Volume d’une mole d’atome d’un élément à l’état 

solide

 Vat  = M / d            

M: masse molaire

d: densité



Volume at= f (z)



Rayon ionique

 Cations

 Anions

 Séries isoélectroniques







2- Propriétés thermiques

 T° de fusion, T° d’ébullition

 Dépend essentiellement du volume atomique



3- Structures
 Maille élémentaire: le plus petit motif qui, en se 

reproduisant régulièrement dans les 3 
dimensions, forme le cristal 

 Ensemble des mailles élémentaires: Réseau 
cristallin 









Propriétés physico chimiques



Energie d’ionisation

 Energie nécessaire pour extraire l’électron le plus 
faiblement lié d’un atome gazeux isolé.

- Dimension de l’atome

- Charge du noyau 

- Effet écran des électrons

- Type d’électrons impliqués







Ei = f(z)



Affinité électronique

A  (g)   +   e- A-
(g)

 Affinité (-): réaction endothermique                     

 Affinité (+): réaction exothermique          
halogènes : la plus élevée

 Déterminée par le Cycle de Born –Haber  (1919) .



Cycle de Born - Haber



Electronégativité 
 Pouvoir d’attraction d’un électron par un élément 

engagé dans une combinaison chimique

 Plusieurs échelles



Echelle de Mulliken: x = ½ (Ei + Ae)

A (g) +   B (g) → A-
(g) +   B + 

(g) ………..(1)    X A> X B

A (g) +   B (g) → A+
(g) +   B - (g) ………..(2)    X A< XB

 La réaction (1) est la somme des 2 réactions:

A (g) +   e - → A-
(g) ……….. (3)    

B (g) → B + (g) +  e - …………(4)    

 L’énergie mise en jeu dans la réaction (1) est:

∆ E = Ei B  - Ae A

 Si la réaction (1) nécessite moins d’énergie que la 
réaction (2) :

Ei B  - Ae A < Ei A  - Ae B   ou:    Ei B  +  Ae B < Ei A  +  Ae A      



Echelle de Pauling
 se base sur l’énergie de dissociation des molécules 

diatomiques

 ∆ X A-B  = 0,208√δ

δ: Energie de résonnance

δ= E Li réelle  - E li 100% cov

E li 100% cov = √E (A- A) X  E ( B-B)



Echelle de Allred et Rochow
 Force d’attraction entre un atome et un électron 

séparé du noyau de cet atome par une distance 
égale au rayon covalent de l’atome

F= Z eff e2 / r2
A

X =  0,359  Zeff/ r2
A  +  0,744



Propriétés Métalliques et 
électriques



Classification

 Métaux conducteurs électrique

 Non métaux                    isolants

 Semi métaux                  semi conducteurs

 - Influence de la forme allotropique:                               
C diamant, C graphite …..



Bandes d’Energie

 Atome isolé            électrons occupent des niveaux 
d’énergie discrets. 

 Dans un cristal              électrons occupent des 
bandes d’énergie permises séparées par des 
bandes interdites. 



Bandes d’Energie



Carbone Diamant: non métal 



Carbone Graphite: semi métal 



Propriétés Chimiques



1- Nombre d’oxydation

 Charge (+) ou (-), totale ou partielle, portée 
par un élément engagé dans une combinaison 
chimique

 Certains éléments ont de nombreux états 
d’oxydation (parfois de signes opposés)



2- Les Oxydes
Classification selon la réactivité:

Oxydes Basiques solubles dans l’eau :

Na2O  (s) +  H2O                             2 Na + (aq)  + 2OH – (aq)

BaO  (s) +  H2O                                   Ba + (aq)  +  2OH – (aq)



Oxydes Basiques insolubles dans l’eau :

 NiO  (s) +  2 HCl                  Ni 2 +
(aq)  +  2Cl – (aq) + H2O

NiO  (s) +  2 H+ Ni 2 +
(aq)  + H2O

 MnO  (s) +  2 H+ Mn 2 +
(aq)  + H2O



Oxydes acides soluble dans l’eau:

 SO3 (s)    +  H2O                      H+
(aq) +  HSO4

-
(aq)

Oxydes acides insoluble dans l’eau:

 SiO2 (s)    +  Na2O                   Na2SiO3
-

(s)

Na2SiO3
-

(s)     + H2O              2 Na+
(aq) +  SiO3

2-
(aq)



 Oxydes amphotères:

 Al2O3 (s) +  6 H+
(aq) 2Al 3 +

(aq)  +  3 H2O

 Al2O3 (s) + 2 OH-
(aq) +3 H2O               2Al(OH)4

-
(aq) 

 Oxydes neutres : CO



Evolution dans le tableau



 Oxydes d’un même élément:  

L’acidité augmente avec le degré d’oxydation

VO            Basique

V2O3        Basique

VO2          Amphotère

V2O5        Acide



Classification suivant la nature de 
la liaison (structure)
 Les oxydes des Métaux sont des cristaux 

ioniques

 Les non métaux forment des molécules 
individualisées ou polymériques

 Certains métaux (de transition) peuvent 
former des oxydes stœchiométriques ou
non stœchiométriques exp NiO 





3- Les Hydrures

Classification selon la réactivité

 Hydrures basiques 

NaH +  H2O                                       NaOH +  H2 (g) 

CaH2 +  2 H2O                                  Ca(OH)2 +  2 H2 (g) 



 Hydrures  acides 

HF +   H2O                                F - +   H3O
+ 

(g) 

 Hydrures amphotères: Be, Al, Ga, Sn ,Pb



Classification suivant la nature de 
la liaison (structure)

 Hydrures covalents (moléculaire)                    
IIIA – VII A

 Hydrures Métalliques (interstitiels):

Métaux de transition

Non stœchiométriques  

Hydrures salins : I A- II A


