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Chapitre IV: Tableau périodique des éléments 
chimiques

1. Classification périodique
a. Classification périodique de D. Mendeleïev 1869 

En 1869 Mendeleïev => Classification périodique des 63 éléments 
chimiques en fonction de leur masse atomique

Les atomes se répartissent en lignes et en colonnes de telle sorte que :
- Sur une ligne, de gauche à droite, la masse atomique augmente
- D’une ligne à l'autre « n » augmente et la masse atomique 

augmente aussi.
- Les éléments d'une même colonne ont des propriétés chimiques

analogues.

Cependant bien que la classification de Mendeleïev marquât un
net progrès, elle contenait certaines anomalies dues aux
erreurs de détermination de masse atomique de l'époque.
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a. Classification périodique actuelle ou moderne

 Le classement des éléments se fait selon le numéro atomique Z croissant et prend en considération la
structure électronique des atomes.

 Les éléments dont les atomes ont la même couche externe (même n) sont rangés dans une
période(ligne).

 Les éléments de même structure électronique externe possèdent des propriétés chimiques similaires
et de ce fait, ils sont rangés dans la même colonne.

 Le tableau périodique comporte
environ 118 éléments y compris les
éléments artificiels, et se compose de 4
blocs (s, p, d et f).

 Il comporte 7 périodes (lignes
horizontales) et 18 colonnes (lignes
verticales).

n=1
n=2
n=3
n=4
n=5
n=6
n=7
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2. Périodes

 Le tableau périodique contient 7 périodes (7 lignes horizontales)

 Le numéro de la période correspond aux nombres de couches électroniques occupées.
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3. Groupes d’éléments
Groupes

Groupe B
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4. Familles

Pour la plupart, les familles sont les 18 colonnes dans le tableau périodique. Il y a 10 catégories:

• Les Alcalins (ns1) Li, Na, K, … sauf l’hydrogène

• Les Alcalino-Terreux (ns2) Be, Mg, Ca, … 

• Les Métaux en Transition (ns2 (n-1)dX) avec 1≤ x ≤ 10 Sc, Ti, Fe, Co, Au, …

• Terreux (ns2 np1) B, Al, Ga, …

• Les Carbonides (ns2 np2) C, Si, …

• Les Azotides (ns2 np3) N, P, …

• Les Sulfurides (ns2 np4) O, S, Se, …

• Les Halogènes (ns2 np5) F, Cl, Br, …

• Les Gaz Rares (ns2 np6) He, Ne, Ar, …

• Les Terres rares (bloc f)
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5. Énergie d’ionisation
Cette énergie correspond à l’énergie minimale à fournir pour arracher un électron à l’atome à 
l’état gazeux dans son état fondamental.

Si on arrache un électron à l’espèce A+ on parlera d’énergie de deuxième ionisation.

Ces énergies sont toujours positives car il faut fournir de l’énergie pour arracher l’électron à 
l’attraction du noyau.

D’une manière générale E.I Augmente de gauche à 
droite Et de bas en haut dans le tableau périodique. 

Remarque : Il y’a des exceptions a cette tendance
générale.

Par exemple : EI(B) < EI (Be) ainsi que EI(O) < EI(N)
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𝑟 𝑎 𝑛𝒁∗E 𝐸 𝒁∗𝟐𝑛
𝑍∗ 𝑍 𝜎

Calcul de l’énergie d’ionisation par le Modèle de Slater

L’énergie de l’électron dans un atome à plusieurs électrons peut
être déterminée en tenant compte de l’effet d’écran de type
électrostatique dû à la présence des autres électrons dans
l’espace noyau-électron considéré.

Pour l'électron i, on suppose que le noyau n'a qu’un nombre de charge effectif. Cette charge se trouve 
diminuée par comparaison à la charge du noyau (Z).

σ = constante d’écran

i
j

Les expressions des niveaux d’énergie et du rayons devient :

𝑍∗=Zeff est la charge effective.

𝐸𝐼 𝐸 𝑋 𝐸 𝑋L’énergie d’ionisation est : 𝐴𝑣𝑒𝑐 ∶ 𝐸 𝑋 𝐸
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Valeurs des constantes d’écran
Électrons du même groupe : σ = 0,35 (sauf pour 1s ou σ = 0,3)
Electron d’un groupe plus externe
(situé à droite du groupe étudié) : σ = 0
Electrons d’un groupe plus interne
(situé à gauche du groupe étudié)
a) l’électron étudié appartient à un groupe [ns ; np]
Deux cas à distinguer :
-Les électrons du groupe immédiatement inférieur (n-1)
ont un effet d ’écran de σ = 0,85
-Les électrons des groupes plus internes (n-2) ; (n-3) etc....
ont un effet d ’écran σ = 1
b) l’électron étudié appartient à un groupe [n d] ou [n f]
- Les électrons de tous les groupes plus internes (n-2) ; (n-3)
etc.... ont un effet d’écran σ = 1

électron i/électron j 1s 2s 2p 3s 3p 3d 4s 4p
1s 0.31 0 0 0 0

2s 2p 0.85 0.35 0 0 0
3s 3p 1 0.85 0.35 0 0

3d 1 1 1 0.35 0
4s 4p 1 1 0.85 0.85 0.35

Groupes de Slater : [1s] ; [2s , 2p] ; [3s , 3p] [ 3d] ; [4s , 4p] [ 4d] [ 4f ] ; [ 5s , 5p] [ 5d ] ; [ 5f ]...

REGLES de SLATER (calcul de la charge effective Z*)

Ecrire la configuration électronique de l ’élément en utilisant les groupes suivants et dans l ’ordre suivant :



68

Cl : Z = 17 : [1s2] ; [2s2 ; 2p6] ;[ 3s2 ; 3p5]

Z*3s 3p = 17 - ( 6 * 0.35 ) - ( 8 * 0,85 ) - ( 2 * 1 ) = 6,1

Zn : Z = 30 : [1s2] ; [2s2 ; 2p6] ;[ 3s2 ; 3p6] ; [3d10] ; [4s2]

Z*4s = 30 - ( 1 * 0,35 ) - ( 18 * 0,85 ) - ( 10 * 1 ) = 4,35
Z*3d= 30 - ( 9 * 0,35 ) - ( 18 * 1 ) = 8,85
Z*3s 3p = 30 - ( 7 * 0,35 ) - ( 8 * 0,85 ) - ( 2 * 1 ) = 18,75

Exemples :
électron i/électron j 1s 2s 2p 3s 3p 3d 4s 4p

1s 0.31 0 0 0 0
2s 2p 0.85 0.35 0 0 0
3s 3p 1 0.85 0.35 0 0

3d 1 1 1 0.35 0
4s 4p 1 1 0.85 0.85 0.35
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6. Affinité électronique

L’affinité électronique est l’énergie dégagée lorsqu’un électron est capté par un  atome 
initialement non chargé, pris à l’état gazeux.

AE = E(X) - E(X-) 

AE > 0 (X- plus stable que X) et est exprimée en eV 

Cette propriété des atomes est aussi appelée : énergie de fixation électronique. Ces énergies

correspondent le plus souvent à des processus exothermique. Elles sont plus difficiles à

mesurer que les énergies d’ionisation et sont en général déduites indirectement à partir des

mesures spectroscopiques ou thermodynamiques.
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7. Électronégativité
C’est la mesure de l’aptitude d’un atome engagé dans une molécule à attirer le doublet de la liaison .C’est
une grandeur qui ne peut être déterminée sur un atome isolé.

- Pour Mulliken : l’indice d’électronégativité χ d’un élément entrant dans une liaison chimique est 
donnée par définition: 𝛘 𝟏𝟐 𝑬𝑰 𝑨𝑬

EI: l’énergie d’ionisation et AE: l’affinité électronique.

χ ou (E): augmente en traversant une

période de gauche à droite et diminue en

descendant un groupe du tableau périodique.

- Pour Pauling : il a relié l’électronégativité de
deux atomes A et B, engagés dans la liaison à
leurs énergie de dissociation.

, ∆ 𝛘 𝑬𝑨𝑩 𝑬𝑨𝑨 𝑬𝑩𝑩
EAB, EAA, EBB sont les énergies des liaisons A-B,
A-A et B-B exprimée en eV


