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Le cours, concis et structuré,
expose les notions importantes
du programme.

3 Éléments 

et classification 

périodique

L’histoire de l’humanité est indissociable de la pratique de nombreux

« arts chimiques », de la métallurgie à la peinture, de l’art du verre aux

savons et cosmétiques. Les hommes se sont progressivement familiarisés

avec les éléments chimiques, soufre, or, cuivre, puis au fur et à mesure

que la maîtrise de l’énergie s’améliorait, ils ont appris à extraire les

métaux des minerais, et ont découvert de nouveaux éléments.

Les noms que portent les éléments nous dévoilent des moments de

cette histoire, qui continue aujourd’hui avec les éléments superlourds,

espèces fugaces créées dans les antres des physiciens de Dubna,

Darmstadt ou Berkeley.

Le classement des éléments que recherchaient les chimistes du

XIX
e siècle était une nécessité pour améliorer la connaissance, prévoir

des propriétés, identifier des familles. Le classement rationnel utilisé

aujourd’hui repose sur la connaissance de l’atome et de sa configuration

électronique.

PL
A

N

3.1 Les éléments et leurs symboles

3.2 La classification périodique des éléments

3.3 Évolution de propriétés au sein de la classification périodique

3.4 Tendances de réactivité chimique

O
BJ

EC
TI

FS

➤ Associer configuration électronique d’un atome et place de l’élément 

dans la classification périodique.

➤ Connaître la structure de la classification périodique et en savoir par cœur 

les trois premières périodes.

➤ Connaître l’évolution des rayons atomiques, de l’énergie d’ionisation, de 

l’affinité électronique et de l’électronégativité au sein de la classification 

périodique.

➤ Relier succinctement la position dans la classification périodique aux 

tendances de réactivité chimique.

74

Chapitre 3 • Éléments et classification périodique

Caractère métallique

Le caractère métallique décroît quand on se déplace de gauche à

droite dans une période, et croît en allant du haut vers le bas d’une

colonne.
Les métaux ont des propriétés communes : optiques (éclat métallique),

mécaniques (malléabilité, ductilité), électriques (conductivité supérieure

à 105 S.m–1 diminuant quand la température augmente), bonne conduc-

tion de la chaleur, etc. La très grande majorité des métaux ont une

électronégativité inférieure ou égale à 1,8 (cf. § 3.3 p. 80).

Les éléments les plus abondants du règne minéral comme animal (oxygène,

carbone et silicium) sont pourtant des non-métaux (figure 3.2). C’est aussi le cas de

l’hydrogène qui est l’élément le plus abondant de l’Univers.
3.3 ÉVOLUTION DE PROPRIÉTÉS 

AU SEIN DE LA CLASSIFICATION PÉRIODIQUE

Dimensions des atomesL’évaluation de rayons atomiques est importante pour prévoir les

formes, volumes et surfaces des molécules et macromolécules.

a) Définitions
La notion de rayon d’un atome n’a de sens que si les atomes sont modélisés par des

sphères. Un atome isolé n’a pas de frontière matérielle, la notion de rayon n’a de sens

que dans un assemblage ou un empilement.

Ce peut être au sein d’un cristal covalent comme le diamant, ou dans

des molécules comme par exemple le dibrome Br2 sur la figure 3.5.

75 % des éléments sont des métaux. Ils sont situés à gauche et au

centre de la classification périodique (figure 3.3). L’hydrogène n’en

fait pas partie.

Le rayon covalent est la demi-distance entre deux noyaux d’atomes

identiques associés par une liaison covalente.

Le rayon de Van der Waals est la demi-distance entre deux noyaux

d’atomes identiques appartenant à deux molécules homonucléaires

distinctes, à leur distance minimale d’approche (figure 3.5).

54

Chapitre 2 • Atome et cortège électronique

EXERCICES

Les données nécessaires à la résolution des exercices sont à choisir

parmi :

Masse de l’électron : m = 9,11.10–31 kg

Masse d’un nucléon : m = 1,67.10–27 kg

Célérité de la lumière : c = 3.108 m.s–1

Charge élémentaire : e = 1,602.10–19 C

Constante de Planck : h = 6,626.10–34 J.s

Constante de Rydberg pour l’hydrogène : RH = 1,096 776.107 m–1

Précision importante :

Quand la vitesse v d’une particule s’approche de la célérité c de la

lumière (vitesse limite impossible à atteindre pour un objet matériel),

cette particule ne suit plus les lois de la mécanique newtonienne, mais

les lois de la mécanique relativiste. La particule est alors dite « relati-

viste ». On considère raisonnable d’utiliser les définitions relativistes

des grandeurs cinétiques lorsque 1,1 ≤ g < 10 sachant que :
(9)

Pour des particules de masse m, l’expression relativiste de la quantité

de mouvement est : p = gmv, et celle de l’énergie cinétique est :

Ec = (g – 1) mc2.

2.1  Constitution de l’atome

Répondre par « oui » ou « non » aux questions ou assertions suivantes

en justifiant votre réponse.

a)  Un atome neutre de cobalt est composé d’un noyau contenant

27 protons, 32 neutrons et 32 électrons.

b)  La masse de cet atome de cobalt est-elle de l’ordre de 9,85.10–23 g ?

c)  Le noyau de l’ion cobalt, constituant du sel CoBr2, contient 25 protons.

d)  L’ion cobalt constituant du sel Co2(SO4)3 contient 27 électrons.

2.2  Spectre d’émission et spectre d’absorption de l’hydrogène

a)  Le spectre d’émission de l’hydrogène est constitué de plusieurs

séries. La série de Lyman est un ensemble de raies correspondant au

retour de l’électron au niveau fondamental d’énergie n = 1 depuis les

niveaux d’énergie supérieurs n’ > 1 ; la série de Balmer correspond

aux transitions n’ > 2 Æ n = 2, la série de Paschen aux transitions

n’ > 3 Æ n = 3, etc.
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Comment utiliser le Mini-Manuel ?

La page d’entrée de chapitre

Elle donne le plan du cours,
ainsi qu’un rappel des objectifs
pédagogiques du chapitre.

Le cours

Les rubriques

Les exercices, QCM ou QROC

Une erreur à éviter

Un peu de méthode

Un exemple pour comprendre

Les points clés à retenir

Ils sont proposés en fin de chapitre,
avec leur solution, pour se tester tout
au long de l’année.
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