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Introduction 

 

Le tableau périodique des éléments représente tous les éléments chimiques, ordonnée par numéro 

atomique croissant et organisés en fonction de leur configuration électronique, et donc de leurs 

propriétés. Ce tableau n’a pas toujours été tel que vous le voyez. Sa conception est attribuée à 

Mendeleïev, mais la construction de la classification périodique ne résulte pas uniquement de la 

prouesse de Mendeleïev en un jour, mais d’une succession d’avancées. Un bref historique s’impose 

donc. 

 

I Présentation générale 

1) Historique de la classification périodique 



 

➔ Nécessité de regrouper les éléments pour permettre une transmission plus efficace du savoir 

en chimie + reconnaissance de propriétés communes 

1817 : les Triades de Döbereiner : alcalino-terreux (Ca, Sr, Ba), alcalins (Li, Na, K), halogènes (Cl, Br, I), 

premier lien entre la masse atomique et la périodicité des propriétés physico-chimiques 

 

1862 : La vis tellurique de Chancourtois : classement par masse atomique croissante, enroulement 

hélicoïdal autour d’un cylindre, double périodicité apparaît un peu. Ça ne marche pas super bien car il 

n’inverse pas certains éléments et il ne prend pas en compte les éléments manquants. 



 

1870 :  tableau périodique de Mendeleïev : corrige les erreurs précédentes, inverse Ni/Co au détriment 

de la masse atomique croissante pour mieux coller aux propriétés physico-chimiques. Rajoute des 

trous dans le tableau. 

 

Prédictions de Mendeleïev : prédictions des propriétés des éléments chimiques manquants (en plus 

du fait qu’il manque des éléments chimiques). Confirmation expérimentale par la découverte du 

gallium en 1875, du germanium en 1886. Il met sous forme de colonnes, les familles possédant les 

mêmes réactivités/propriétés chimiques. 



 

1900 : ajout d’une colonne pour les gaz nobles (peu réactifs donc découverts tard) 

La structure globale de la classification périodique n’a pas changé celle-ci a été faite avant la 

découverte de l’électron et du noyau. L’origine de cette double périodicité n’était pas connue. Nous 

allons maintenant chercher à la comprendre à travers la structure du tableau. 

 

2) Structure actuelle 

Rappel : élément chimique : caractérisé par son numéro atomique Z 

Le tableau périodique des éléments est constitué de 7 lignes ou « périodes » et de 18 colonnes ou 

«familles» qui répertorient 118 éléments. Sur ces éléments 94 existent à l’état naturel, les autres sont 

obtenus artificiellement. Les éléments sont rangés de gauche à droite par ordre croissant de leur 

numéro atomique Z. 

Aujourd’hui on comprend le tableau périodique grâce à la mécanique quantique qui prédit entre autres 

l’existence des nombres quantiques pour décrire l’état des électrons. Intuitivement, pour comprendre 

les propriétés d’un élément, on va s’intéresser à l’état des électrons qui interviennent dans les 

réactions chimiques : les électrons de valence. 

 



Chaque ligne du tableau périodique correspond au remplissage d’une couche électronique à n fixé 

(nombre quantique principal). Chaque ligne se subdivise en bloc s, p, d, f qui correspondent au nombre 

quantique secondaire l. 

Ex : F : 1s22s22p5, n = 2 -> 2e ligne, l = 1 et 5 électrons de valence -> 17e colonne 

 

Ex : Cl : 1s22s22p63s23p5, n = 3 -> 3e ligne, l = 1 et 5 électrons de valence -> 17e colonne 

F et Cl possèdent la même structure, ils possèdent des propriétés similaires, ils sont dans la même 

famille : ce sont des chalcogènes 

Ex : alcalins, alcalino-terreux, chalcogènes, halogènes, gaz nobles 

Expérience : précipitation des halogénures avec du nitrate d’argent : AgNO3 (0,01 mol.L-1) réagit dans 

chacun des tubes à essai avec KCl, KBr, KI (concentrations autour de 0.1 mol.L-1) (faire sous hotte car 

AgNO3 tache beaucoup) 

Ag+
(aq) +  X-

(aq) ⇌ AgX(s) 

Les couleurs sont un peu différentes car les énergies des électrons de valence sont un peu différentes. 

 



Maintenant qu’on a compris que la mécanique quantique prédit des propriétés périodiques pour les 

éléments chimiques, on va chercher à les détailler et voir les conséquences qu’elles ont en chimie. 

 

II Périodicité des propriétés physiques 

1) Charge effective 

 

La charge effective Z* ressentie par un électron est la charge Z du noyau diminuée de l’effet d’écran 

qu’exercent les électrons situés entre le noyau et l’électron considéré. 

Les électrons de valence sont écrantés par les électrons de cœur. De haut en bas : Z augmente, le 

nombre d’électrons de cœur augmente -> Z* à peu près constant. De gauche à droite : Z augmente, le 

nombre d’électrons de cœur augmente -> Z* augmente. 

Maintenant qu’on a conscience de la notion d’écran, nous allons voir que cela influe sur la manière 

dont les électrons sont retenus par l’atome et donc sur le rayon atomique. 

 

2) Rayon atomique/rayon ionique 

Le rayon atomique dépend de Z* selon la formule : 𝑟 =
𝑎0𝑛²

𝑍∗
 (hors-programme), a0 = 53 pm, r est 

inversement proportionnel à Z*, on le comprend qualitativement car plus la force d’attraction diminue, 

plus l’électron peut s’écarter du noyau. 

Tableau : de haut en bas : Z* = cste et n augmente -> r augmente, de gauche à droite : Z augmente et 

n = cste -> r diminue. 

 



Rayons ioniques : anions : plus d’électrons donc r- > r, cations : moins d’électrons donc r+ < r 

On peut maintenant comprendre l’évolution de l’électronégativité dans le tableau périodique. 

 

3) Électronégativité 

Rappel : l’électronégativité d’un élément chimique est la capacité d’un atome de cet élément à attirer 

les électrons des liaisons dans lesquelles il est engagé. 

 

Un rayon plus élevé signifie des électrons moins liés donc une électronégativité plus faible. 

Un rayon moins élevé signifie des électrons plus liés donc une électronégativité plus forte. 

➔ D’où une évolution inverse par rapport au rayon atomique 

Maintenant qu’on a compris l’évolution de l’électronégativité, on va pouvoir regarder les 

conséquences de cette évolution sur les propriétés chimiques des éléments. 

 

III Périodicité des propriétés chimiques 

1) Caractère oxydant des halogènes 

On s’intéresse aux couples rédox X2/X-, avec X un halogène. On se demande parmi les halogènes, quel 

est le couple le plus oxydant. 

On considère expérimentalement les couples Br2/Br- et I2/I-. On fait réagir Br2(aq) avec I-
(aq) ainsi que I2(aq) 

avec Br-
(aq) et on regarde si une réaction s’est produite. 

Expérience : caractère oxydant des halogènes, on utilise deux tubes à essai contenant du dibrome pour 

le premier et du diiode pour le second à environ 0.1 mol.L-1. On introduit dans chacun des tubes à essai 

du cyclohexane (solvant organique) et on mélange. L’interaction du dibrome et du diiode avec le 

cyclohexane donne une couleur orangée (dibrome) et violette (diiode). On introduit ensuite Br- et I- 

avec l’autre dihalogène. 

 



 

Le brome, plus électronégatif que l’iode, s’oxyde en récupérant les électrons de l’iodure. Cela 

correspond bien au fait qu’un atome plus électronégatif attire plus fortement les électrons ce qui lui 

permet de s’oxyder. Le pouvoir oxydant augmente de bas en haut dans la colonne des halogènes. 

 

2) Caractère réducteur des alcalins 

On s’intéresse aux couples rédox A+/A, avec A un alcalin. On considère la réaction de A avec l’eau : 

A(s) + H2O(l) ⇌ ½ H2(g) + A+
(aq) 

Les alcalins sont très réducteurs, le pouvoir réducteur augmente de haut en bas. 

 

 

 



Conclusion 

La classification périodique est utile pour prévoir la réactivité en chimie organique. Le tableau est 

toujours vivant avec des découvertes de nouveaux éléments encore récemment (Moscovium par 

exemple). 
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Questions 

• Pourquoi on utilise les mêmes concentrations d’halogénures ? 

➔ Pour pouvoir comparer les couleurs obtenues. 

• Pourquoi on observe un noircissement ? 

➔ Car les photons sont absorbés par le milieu et détruisent le AgCl formé (principe de la 

photographie argentique), noircit plus rapidement aux UV. 

• Modèle de Slater avec les électrons de valences ? 

➔ Constante d’écran selon les orbitales. 

• D’où vient la formule du rayon atomique ? 

➔ Modèle de Bohr avec la quantification du moment cinétique 

• Electronégativité d’un gaz noble ? 

➔ Non défini car pas de liaison 

• Pourquoi les dihalogènes sont des oxydants ? 

➔ Car forte électronégativité donc ils ont tendance à s’oxyder facilement. 

• Citer quelques découvertes d’éléments, par date et le nom du scientifique. 

➔ Beaucoup d’éléments sont connus depuis l’Antiquité (métaux comme le fer, l’or, l’argent, le 

plomb avec l’histoire de l’alchimie, le carbone, le soufre). L’hydrogène c’est Cavendish en 1766, 

Lavoisier isole N2 et O2 en 1775 (il montre que ce sont des corps simples, l’azote était découvert 

3 ans avant par Daniel Rutherford). Sodium : Sir Humphry Davy en 1807, et autres métaux 

alcalins c’est quand on a su faire des électrolyses des sels. Les gaz inertes ont été découverts 

à la fin du siècle quand on a su liquéfier l’air. Mendeleïev ne les avait pas prévus. 

https://youtu.be/m55kgyApYrY

