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POURQUOI DEVEZ VOUS CONNAITRE
CELA? CE QUE VOUS DEVEZ DEJA SAVOIR ?

Le tableau périodique réesume les - La structure du tableau périodique, le

tendances des proprictés des principe de construction (Topic 1E)

éléments. La possibilité de prédire
les propriétés d'un élément a partir - L'état d'oxydation (Fondaments K)

de sa position dans |le tableau . ) . ...
P Définition de I'énergie d’ionisation-

(Topic 1D)

périodique est une compétance

essentielle d'un chimiste.
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Rayon atomique
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1F.1 Rayon atomique
La charge nucléaire ettective, Z, 7 et blindage

La charge nucléaire effective est la charge
positive nette qu'un électron de valence
ressent aprés prise en compte de |'effet de

protection des électrons internes.
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Topic 1F

1F.1 Rayon atomique

La charge nucléaire etfective, Z, ¢

La charge nucléaire effective est la

charge positive nette qu'un électron de

valence ressent aprés avoir pris en
compte l'effet de blindage des

électrons de ceceur.

La charge nucléaire effective, Z (e,

est toujours plus petite que Ze.

Effective nuclear charge, Z.4

Figure 1F.1
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1F.1 Rayon atomique

Les différents types de rayon

Les nuages électroniques n‘ont pas de frontieres précises = le rayon exact d'un

atome est unconnu

Rayon atomique : moitié de la distance entre les centres des atomes voisins.

Pour les métaux: le rayon atomique est considéré comme la moitié de la distance

entre les centres des atomes voisins d'un échantillon solide

Exemple: distance Cu-Cu = 256 pm - rayon atomique = 128 pm
e 2r

[ ,‘ Atomic radius
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1F.1 Rayon atomiqe

Les différents types de rayon

Pour les non-métaux/métalloides: rayon covalent = moitié de la distance entre les

noyaux des atomes reliés par une liaison chimique (sujet 2D)
Exemple: liaison Cl, = 198 pm = rayon(Cl) = 99 pm

Pour un gaz noble: rayon de van der Waals = moitié de la distance entre les centres

d’atomes voisins dans un échantillon solidifié du gaz.

Plus grand que le rayon covalent ; non inclus dans la discussion des tendances

périodiques
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Topic 1F

1F.1 Rayon atomique

Rayons atomiques des éléments des groupes principaux
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TENDANCE: Le rayon atomique diminue généralement de gauche a droite dans une

période et augmente de haut en bas d'un groupe.

Figure 1F.2
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1F.1 Rayon atomique

Résumé: Rayon atomique des éléments des groupes principaux

TENDANCE: Le rayon atomique diminue généralement de gauche a droite dans une

période et augmente de haut en bas d'un groupe.
| Groupe (Li — Cs): rayon 1

Electrons ajoutés aux couches supérieures (n plus grand) a plus loin du noyau.
— Période (Li — Ne): rayon |

Electrons ajoutés a la méme couche.

Faible blindage a charge nucléaire effective.t

Une attraction plus forte rapproche les électrons > atome plus compact
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Rayon ionique

Topic 1F.2
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1F.2 Rayon ionique

Un autre type de rayon: le rayon ionique

Les rayons des ions sont trés différent comparés aux rayons de

leurs atomes parents.

Comment est-il mesuré : ST
cation

Tanion

Chaque ion dans un solide ionique est entouré par des ions de

charges opposées.

Le rayon ionique d’'un élément correspond a sa part de la distance

entre les ions voisin dans un solide ionique.

En pratique, le rayon d'un ion oxide est de 140 pm, et le rayon des

autres atomes est calculé sur |la base de cette valeur. lonic radius

Par exemple, la distance entre les centres des ions Mg?* and O%
dans I'oxyde de magnésium est 212 pm, the rayon de I'ion Mg?+

est donné par 212 - 140 pm =72 pm.
Topic 1F 13



Topic 1F

1F.2 Rayon ionique

Le rayon ioniques des ions des éléments des groupes principaux

| p 13/11  14/1v. 15/v. - 16/VI  17/VII 18/VIII

Figure 1F.4

TENDANCE: Les cations sont plus petits que leurs atomes parents, tandis que les anions

sont plus grands.
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1F.2 Rayon ionique

Figure 1F.5
Rayon ionique des ions des éléments des groupes principaux
° o £ .+ 3

Les anions sont plus grands que leurs atomes parents: Lt L K Be

B
Augmentation du nombre d’'électrons dans la couche de )
valence, et répulsion des électrons entre eux. " |

Na+‘ Na / Mg

Isoélectronique: atomes et ions avec the méme nombre Mg?*

d’électrons.

Na*, F-, et Mg?* sont isoélectronique avec leurs

configurations électroniques [He]2s22p®. Les rayons sont

différents! ( s B ) s2- <Cl ! Ion

TENDANCE: Les cations sont plus petits que leurs atomes parents, tandis que les anions

sont plus grands.
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Topic 1F

1F.2 Rayon ionique

Exemple 1F.1 Prédire la taille relative de ions
Classer chacune des paires d'ions suivantes par ordre croissant de rayon
lonique

(a) Mg?* et Ca?*

(b) O et F-
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Topic 1F

1F.2 Rayon ionique

Exemple 1F.1 Prédire la taille relative de ions

EXAMPLE 1.11 Deciding the relative sizes of ions

Arrange each of the following pairs of ions in order of increasing ionic radius: (a) Mg

and Ca?™; (b) O and F~.

PLAN The smaller member of a pair of isoelectronic ions in the same period will be an ion
of an element that lies farther to the right in a period, because that ion has the greater effec-
tive nuclear charge. If the two ions are in the same group, the smaller ion will be the one
that lies higher in the group, because its outermost electrons are closer to the nucleus.

SOLVE
(a) Mg lies above Ca in Group 2. /U . . . \
Mg“ has the smaller ionic radius. @@Dm
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Topic 1F

1F.2 Rayon ionique

Exemple 1F.1 Prédire la taille relative des ions

(b) F~ lies to the right of O in Period 2. s

16
—

17 U\

|

F~ has the smaller ionic radius.

/

Evaluate Appendix 2C shows that the actual values are (a) 72 pm for Mg” " and 100 pm
for Ca®™; (b) 133 pm for F~ and 140 pm for O*~.

Self-Test 1.13A Arrange each of the following pairs of ions in order of increasing ionic
radius: (a) Mg”" and AP™; (b) O*” and $*™.

[Answer: (a) r(APY) < #(Mg?h); (b) r(O*7) < #(S*7)]

Self-Test 1.13B Arrange each of the following pairs of ions in order of increasing ionic
radius: (a) Ca’t and K™; (b) S~ and CI ™.
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Topic 1F

1F.2 Rayon ionique

Résumé

TENDANCE: Les rayons ioniques augmentent généralement vers le bas d'un groupe
et diminuent de gauche a droite d'une période a |'autre. Les cations sont plus petits

que leurs atomes parents et les anions sont plus grands.

19



1F.3 Energie d'ionisation

La formation d'un composé ionique dépend de la perte d'un ou plusieurs
électrons d'un atome (Na a Na*) et du transfert de ces électrons vers un autre

atome (Cl a CI").

L'énergie d'ionisation, /, est |'énergie minimale nécessaire pour retirer un électron

d'un atome en phase gazeuse :

X(g) > X" (g) +e (g9)
[ =EXY) —EX)

Ou E(X) est I'énergie de |'espece X.
Et E(X™) — E(X) est |la différence d'énergie entre |'atome ionisé et |I'atome neutre.

Exprimée en quantités molaires en kilojoules par mole (kJ/mol) ou en électronvolts

(eV).
Topic 1F 20



1F.3 Energie d'ionisation

Premiére énergie d'ionization I: énergie minimale nécessaire pour retirer un
1

électron d'un atome neutre en phase gazeuse

Cu(g) » Cu*(g) + e (g)

k]
$ ] ise = 1,(746—,7.73 eV
énergie requise = I ( —— el)

L'énergie d'ionisation est une mesure de la difficulté a retirer un électron :

« On peut s'attendre a ce que les éléments a faible énergie d'ionisation forment
facilement des cations et conduisent ['électricité (nécessite le mouvement des

électrons libres)

« Les éléments a haute énergie d'ionisation sont peu susceptibles de former des

cations et de conduire 'électricité

Topic 1F 21



Topic 1F

Figure 1F.7
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Les énergies de premiére ionisation augmentent généralement au cours d'une période.

Groupe décroissant : les
électrons les plus
externes sont de plus en
plus éloignés du noyau
et subissent une charge

nucléaire moindre.

TENDANCES : Les énergies de premiere ionisation diminuent généralement au fur et a mesure que I'on descend dans un groupe.

22



Figure 1F.6

Topic 1F

1F.3 Energie d'ionisation
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TENDANCES : Les énergies de premiére ionisation diminuent généralement au fur et a mesure que

I'on descend dans un groupe.

Les énergies de premiére ionisation augmentent généralement au cours d'une période.

Les premieres eénergies
d'ionisation augmentent
au cours de la période :
augmentation de la charge
nucléaire effective au

cours de la période.

Energie d'ionisation de
lI'oxygéne < azote:
I'azote a un électron par
orbitale p, I'oxygéne
associe le 8e électron a
d'autres électrons p,

I'énergie augmente
23



Topic 1F

1F.3 Energie d'ionisation

Caractere métallique

Faibles énergies d'ionisation
En bas a gauche du tableau périodique

Un bloc de métal : ensemble de cations de
I'élément entouré d'une mer d'électrons de

valence que les atomes ont perdus

Les blocs s, d et f, en bas a gauche du bloc p peuvent
former des solides métalliques car ils peuvent perdre

facilement des électrons.

Les éléments a haute énergie d'ionisation se trouvent

en haut a droite du tableau périodique

Figure 1F.8

Metal block
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Topic 1F

1F.3 Energie d'ionisation 25 000

14 800 T
La deuxiéme énergie d'ionisation, /7, Figure 1F.9
. , , , , , B Firsc
L'énergie minimale nécessaire pour retirer un électron d'un [ Second
cation en phase gazeuse a charge unique. Third
Cu*(g) - Cu**(g) + e (g9) Fourth
, . . kJ
énergie requise =1, | 1958——,20.29 eV
mol 7300
La deuxiéme énergie d'ionisation est toujours supérieure a la
premiére - il faut plus d'énergie pour retirer un électron d'un
atome chargé positivement que d'un atome neutre. » 4560

3070

Groupe 1: 1, >> [,

Groupe 2: |, > [,

i Be B Na



Pourquoi vy a-t-il une forte diminution de 'énergie de

troisieme ionisation entre le béryllium et le bore ?

Réponse : Il y a une forte diminution de I'énergie de troisieme
ionisation entre le béryllium et le bore car, apres avoir retiré
deux électrons du béryllium, la troisieme ionisation implique le
retrait d'un électron d'un noyau de gaz noble stable et
entierement rempli, ce qui nécessite beaucoup plus d'énergie,
tandis que le troisieme électron du bore provient d'une orbitale
p de plus haute énergie, ce qui le rend plus facile a retirer.

SESSION ID: 090543

25000
14 800 ?

B First
[ Second
[] Third
[_] Fourth
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1F.3 Energie d'ionisation

Résumé

TENDANCES :

L'énergie de premiére ionisation est la plus élevée pour les éléments proches de

I'"hélium et |la plus faible pour les éléments proches du césium.

Les énergies de seconde ionisation sont plus élevées que les énergies de premiere
ionisation (du méme élément) et beaucoup plus élevées si |'électron doit étre retiré

d'une couche fermée.

Les métaux se trouvent en bas a gauche du tableau périodique car ces éléments

ont de faibles énergies d'ionisation et peuvent facilement perdre leurs électrons.

Topic 1F 27



Atfinité électronique

Topic 1F.4
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1F.4 Affinité électronique

Energie d'ionisation vs. Affinité électronique

L'énergie d'ionisation indique la difficulté d'extraire un électron d'un atome.

Comment |'énergie change-t-elle lorsqu'un électron se fixe a un atome pour former

un ion négatif (Cl to CI)?

L'affinité électronique, E_,, d'un élément est I'énergie libérée lorsqu'un

électron est ajouté a un atome en phase gazeuse.
Pos. E_.: énergie libérée lorsqu'un électron se fixe a I'atome

Neg. E_.: il faut fournir de I'énergie pour pousser un électron sur un atome

Topic 1F 29



1F.4 Affinité électronique

Energie d'ionisation vs. Affinité électronique

L'affinité électronique d'un élément X est définie comme

X(g) +e (g) > X (g)
Eea(X) =EX) - E(X™)

Ou E(X) est I'énergie d'un atome X en phase gazeuse et E(X™) est |'énergie de |'anion en phase

gazeuse. Par exemple, |'affinité électronique du chlore est I'énergie libérée dans le processus

Cl(g) +e (g) > Cl™(g)

, o kJ
énergie libérée = E,, (349 ol 3.63 eV>

Etant donné que I"électron a une énergie plus faible lorsqu’il occupe l'une des orbitales de |'atome,

la différence E(Cl) — E(CL™) est positive et |'affinité électronique du chlore est positive.

Topic 1F 30



Topic 1F

1F.4 Affinité électronique

Variation de l'affinité électronique en kJ/mol des éléments du groupe principal

H
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\
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1 2 13/ 14/IV 16/VI  17/VII -
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+60 L +27J ¥+ 122J —844
Na (Al | si
+53 | +43 | +134
(K |[ ca ]l Ga |[ Ge [ Se |
+48 || +2 || +29 || +116 +195
Rb Sr In Sn Te
| +47 )| +5 )| +29 || +116 +190

| +46 || +14 || +19 || +35 +174

Figure 1F.10

TENDANCES : Les affinités
électroniques sont les plus
élevées vers la droite du

tableau périodique.

Pos. E__: énergie libérée
lorsqu'un électron se fixe a

I'atome

Neg. E_.: il faut fournir de
I'énergie pour pousser un

électron sur un atome
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1F.4 Affinité électronique

TENDANCES

TENDANCES : Les affinités électroniques sont les plus élevées dans les groupes 16 et 17.

C'est particulierement vrai dans le coin supérieur droit du tableau périodique : oxygéne,

soufre, halogénes

Les gaz nobles ont des affinités électroniques négatives car tout électron qui leur est ajouté

doit occuper une orbitale a I'extérieur d'une couche fermée et loin du noyau : ce processus

nécessite de I'énergie, |'affinité électronique est négative

L'halogénure (groupe 17) plus I'électron forme une couche fermée (configuration de gaz

noble). La deuxieéme affinité électronique pour les halogénures est fortement négative.

Groupe 16 (O ou S) : deux lacunes dans ses orbitales p de couche de valence, peuvent accueillir

deux électrons supplémentaires. Premiere affinité électronique positive.
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Electronégativité

Topic 1F.5
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Topic 1F

1F.5 Electronégativité

Une combinaison d'énergie d'ionisation et d'affinité électronique

Introduite par le chimiste américain Robert Mulliken en 1934 :
L'électronégativité, X (lettre grecque chi)

“Le pouvoir d'un atome d'attirer des électrons vers lui-méme lorsqu'il fait

partie d'un composé.” (voir Topic 2D)

Définition :
1
X =~ (I +Eq)/eV

Avec I'énergie d'ionisation et |'affinité électronique exprimées en électronvolts (donc
I'électronégativité est sans unité).
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Topic 1F

1F.5 Electronégativité

Variation des électronégativités des éléments du groupe principal

2k }F)Ff.? fods dn

ﬁ :

Figure 1F.12

Eléments a haute énergie
d'ionisation et a haute affinité
électronique : hautement

électronégatifs

Eléments a faible énergie
d'ionisation et a faible affinité
électronique : faible

électronégativité.

Attention : électropositif est utilisé
pour un concept différent et n'est

PAS |'opposé d'électronégatif.
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Topic 1F

1F.5 Electronégativité

Résumé

TENDANCES : L'électronégativité d'un élément, c'est-a-dire la capacité d'un atome a

attirer des électrons vers lui lorsqu'il fait partie d'un composé, est la plus élevée en

haut a droite du tableau périodique.

F>O>CI>N>Br>1>S>C/Se>H >...
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Les propriétés générales des
éléments

Topic 1F.6
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Topic 1F

1F.6 Les propriétés générales des éléments

TABLE 1F.1 Characteristics of Metallic and Nonmetallic Elements

typically: solid; high melting point;
good conductors of heat

Chemical properties
react with acids
form basic oxides
form cations

form ionic halides

Metallic Nonmetallic

Physical properties ik
good conductors of electricity poor conductors of electricity
malleable not malleable

ductile not ductile

lustrous not lustrous

typically: solid, liquid, or gas; low melting
point; poor conductors of heat

do not react with acids
form acidic oxides
form anions

form covalent halides

Figure 1F.13- 1F.16
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Topic 1F

1F.6 Les propriétés générales des éléments

Métaux alcalins (Groupe 1)

Eléments du bloc S

Faible énergie d'ionisation : électrons de

valence facilement perdus
Métaux mous, argentés et réactifs
Points de fusion bas

Produisent de I'hydrogéne lorsqu'ils

entrent en contact avec l'eau.

Le sodium est conservé sous huile
minérale pour le protéger de I'air (Fig.
1F.13)

Une surface fraichement coupée se

couvre rapidement d'oxyde.

=
=2
g
3
]
m
|
2
I
§

siiiaav 1 BESEEE
o
R EEEEEETEREERERE
PEEEEEEEEEEEEEERE
2 ﬁlﬁﬁﬁlll@@@@@@l

llllllll@@@@l
= EEiSEEEeEtee

herwcan bo ogardod s

A
| &Q}w"

<
—

4

Figure 1F.13
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1F.6 Les propriétés générales des éléments

Groupe 14 éléments

AEERAARIEREE
tRETRIETRRITTRERS
ﬁ@mm@@%n:

Eléments & gauche du bloc p 5 [M

Au fur et a mesure que l'on
I - F—-J-: |uuu
descend dans le groupe, ils ont = [f 2R EEREEREE

des énergies d'ionisation

suffisamment faibles pour avoir

un caractére métallique.

De gauche a droite (Fig. 1F.14) :
carbone (sous forme de
graphite), silicium-germanium,

étain et plomb

TOpiC 1F Figure 1F.14 40



ERIODIC TABLE OF THE ELEMENTS

1F.6 Les propriétés générales des éléments o .

i
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J

Groupe 16 a 18 éléments

Fléments a droite du bloc p . =T
°8@lﬂi@@@
Affinités électroniques élevées : ils ont [@@@

tendance a gagner des électrons pour e ﬁ_‘ |....'
compléter les couches. SRS |§.l..ﬂ

A I'exception des métalloides tellure et
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polonium, les membres des groupes 16 et 17
sont des non-métaux.

lls forment généralement des composés

moléculaires entre eux.

De gauche a droite (Fig. 1F.15) : oxygene,
soufre, sélénium et tellure (groupe 16). Notez
la tendance du non-métal au métalloide en

descendant dans le groupe.

Groupe 18 : gaz nobles, couches complétées,

non réactifs (gaz inertes).
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1F.6 Les propriétés générales des éléments

éléments du bloc d

Tous les éléments du bloc d sont des métaux ==
: métaux d ou métaux de transition EIE j[g:
_J

ﬂ
Leurs propriétés sont transitoires entre les e |===

éléments du bloc s et du bloc p (sauf le e

g
o @ - w ~ £ =
SHOHEACHETES
Es;- <15 (8] 815 (23] (e fa)e - -
:

Y 133
il -

i BRI HLE
E@smmb

quoted to the sumber of

groupe 12)

Lorsqu'un élément du bloc d perd des
électrons pour former un cation, il perd

d'abord ses électrons s.

De gauche a droite (Fig. 1F.16). Rangée
supérieure : scandium, titane, vanadium,
chrome et manganése. Rangée inférieure :

fer, cobalt, nickel, cuivre et zinc.

TOpiC 1F Figure 1F.16 472



Topic 1F

1F.6 Les propriétés générales des éléments

Les éléments du bloc d sont des (bio-)catalyseurs
La disponibilité des orbitales d et la similarité des rayons atomiques des
éléments du bloc d sont importantes dans de nombreux domaines :
Elles peuvent accélérer les réactions en tant que catalyseurs dans
I'industrie.
Catalyseur : une substance qui accélére une réaction mais n'est pas elle-

méme consommeée)

La capacité a former des ions avec des charges différentes est importante

dans la nature

43



Topic 1F

1F.6 Les propriétés générales des éléments

éléments du bloc f

Les éléments du bloc f de la méme période ont des rayons et des

propriétés chimiques trés similaires
Ftudes intensives pour les matériaux supraconducteurs
Les actinoids ("actinides") sont radioactifs

Aucun des éléments suivant le plutonium n'est présent naturellement sur

terre en quantité significative
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1F.6 Les propriétés générales des éléments

Résumé

Tous les éléments du bloc s sont des métaux réactifs.

Les éléments du bloc p ont tendance a gagner des électrons pour compléter les

couches fermées ; ils vont des métaux aux métalloides en passant par les non-métaux.

Tous les éléments du bloc d sont des métaux dont les propriétés se situent entre celles
des métaux du bloc s et du bloc p. De nombreux éléments du bloc d sont capables de

former des cations avec plusieurs charges différentes.
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Topic 1F

Les compétences que vous maitrisez sont la capacité de

O Tenir compte des tendances périodiques des rayons atomiques, des énergies

d'ionisation, des affinités électroniques et des électronégativités.

(d Résumer de maniére générale les propriétés des éléments par rapport a leur

emplacement dans le tableau périodique.

Résumé : De nombreuses propriétés des éléments, en particulier leur
variation périodique, peuvent étre prédites grace a l'inspection du tableau

périodique et en considérant le concept de charge nucléaire effective.
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