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Exercice 1 : {Tableau periodigue) 

1/ Ou se trouvent 
1
H, D et T dans le tableau periodique ? Serait - il juste de situer 

l'hydrogene clans la colonne VIIB. • 
2/ Quelle est la caracteristique chimique importante des halogenes ? 

3/ Quelle est la caracteristique chimique irnportante des alcalins ? 

4/ Quelle est la case appropriee a l'hydrogene dans le tableau periodique ? 

5/ Expliquer pourquoi les proprietes chimiques du groupe II8 sont tres differentes des 

elements de transition. A quel groupe se rattachent ils plutot? 

6/ Quelles sont les caracteristiques principales des elements de transition bloc d? 

7/ Quelles sont les catacteristiques principales des elements du bloc f? 
Y a-t-il d'autres degres d'oxydation differents du degre le plus frequent +III pour les 

Ianthanides? 

8/ Decrire brievement les elements des blocs set p. 

Solution Exercice 1: (Tableau periodique) 

1/ L'hydrogene a trois isotopes 
1
H, 

2
H ou D et 

3H ou T (1H Hydro1ene ou protium 

H 99,98°/4 ; 
2
H ou D Deuterium D 0,016%; 3H ou T Tritium T 10 % )~ Sur le tableau 

periodique, on ne trouve que l'hydrogene. Les isotopes ne sont jamais notes sur le 

tableau periodique. Le symbole des elements chimiques X dans le tableau periodique 

est le suivant : 

AxouZ+Nx z z 
A est le nombre de masse = Z + N, Z nombre de protons et N nombre de neutrons. 

Z = N si I' element est neutre. 

Les isotopes diffe~~-p~ 1~ nombre de neutrons N et par consequent par le nombre de 

masseA. 

La raison pour laquelle on ne peut pas situer l'hydrogene dans la colonne VIIb 

(avec les halogenes) est que celui-ci (l'hydrogene) a un coefficient d'electronegativite 

n~ttement inferieur (x(H) = 2,1) a celui des halogenes (entre 4 et 2,2). D'ailleurs les 



;1-q 
'./ 

halogenes ont des coefficients d'electronegativite les plus grands du tableau 

periodique. Les proprietes chimiques et physico-chimiques des halogenes sont 

differentes de celles de1' hydrogene. 

2/ Calonne VIIb (le groupe des halogenes) : Les halogenes sOBt-des oxydants, ils ant 

tendance a capter facilement un electron pour saturer leur couche de valence et 

posseder la con.figuration eiectronique du gaz noble (ou rare) qui ies suit dans la 

classification periodique. Les anions de cette fami11e possedent la configuration 
electronique des gaz nobles de la meme periode ns2 np6.Les elements qui constituent • 

la famille des halogen.es (F, Cl, Br, I, At) ont une configur:ation.electronique exteme 

ns2 np5• lls sont tres electronegatifs et conduisent a des anions monovalents. 

X{gaz) + 1 e· ---x-{gaz) 

i 

Les halogenes forment surtout des liaisons ioniques. 

Meme si l'hydrogene en captant un electron prend la configuration electronique du 

gaz rare ou noble qui le suit: l'helium He, on ne peut pas le situer dans la colmme des 

halo genes. 

3/ Famille des alcalins. ns1• 

La famille des alcalins se trouve dans le bloc s : configuration electronique . 

exteme: ns1 (groupe Ia). Cet electron ex:teme est peu retenu. 

11s perdent facilement l' electron de valence de la couche ns1• 

Premiere energie d'ionisation faible (les plus faibles du tableau periodique). 

Deuxieme energie d'ionisation tres grande 

Rayons atomiques. assez grands. 

Faiole electronegativite (la plus faible du tableau periodique). 

L' elec1:ronegativite des alcalins diminue dans leur colonne (Ia) du lithium Li 

vers le francium Fr. 
Chimie essentiellement ionique. 

Caractere reducteur ( car ils perdent facilement un electron). 

4/ Case appropriee a. l'hydrogene dans le tableau periodique. 

L'hydrogene, en realite, ne peut etre situe ni avec les alcalins ni avec les halogenes. 
Sa vraie place est au centre du tableau periodique. Si on le place dans la colonne des 

alcalins, c'est pour une raison est,hetique du tableau periodique et aussi parce qu'il a 

un seu.1 electron et son electronegativite est faible comme ct.ans le cas des alcalins. Son 

energie d'ionisation est elevee (13,6 eV): la formation du cation West peu favorisee. 



L'hydrogene en captant un electron prend la configuration du gai rare helium, 

c'est le cas des halogenes. Mais ses proprietes chimiques sont di:fferentes de celles 

des halogenes, c' est pour cette raison que l 'hydrogene ne peut pas etre situe av ec la 

famille des halogenes. 

5/ Les proprietes chimiques des elements du groupe lib (Zn solide, Cd so Ede et Hg 

liquide) sont tres differentes des elements de transition. Ils se rattachent d' apres leu.rs 
proprietes cbimiques aux akalino-terreux. 

Zn (Z = 30): [Ar]1s 3dlD 4s2 Cd (Z = 48): [Kr]36 4d10 5s2 

Hg (Z = 80): [Xe]s4 4f14 5ct10 6s2 

Done leur configuration electronique exteme est ns2 comme dans le cas des elements 

aicalin.e=terreux (groupe Ila) dont la configuration electronique est [Gaz rare] ns2 • 

Les trois elemennts du groupe Ilb (Zn, Cd, Hg) ont des points de fusion bas par 

rapport a ceux des metaux de transition d. 

6/ _Tousles metaux de transition d ont la configuration suivante 

[Gaz rare] (n-l)d): ns2 (1 :s; x $ 10). 

(rappel : un metal est tout element qui a tendance a perdre facilement un ou 

plusieurs electrons pour donner u...11 cation~ Metal --Metaln+-,- ne-). 

Le bloc d contient 3 series : la serie 3d, la serie 4d et la serie Sd : 

- serie 3d: du scandium (Sc, Z = 21) au cuivre (Cu, Z = 29). La configuration 

des elements de la serie 3d est {Argon]i8 3dx 4s2 {l ~ x::.;; 10). 

- serie 4d: de l'yttrium (Y, Z = 39) a l'argent (Ag, Z 47). La configuration 

des elements de la serie 4d est [Kryptonh6 4dx 5s2 (1 :s x::.;; 10). 

- serie Sd ; du lanthane (L~ Z = 57) a l' or (Au, Z = 79). La configuration des 

elements de la Serie 5d est [Xenon}54 Sdx 6s2 (1 $ X ~ 10). 

Dans les trois series, 3d, 4d et 5~ sont groupes trois colonnes notees VIll; on 

les appelle les ductiles ou les triades ( elements ayant des proprietes physiques et 

chimiques semblables. Ces elements sont : 

Fe, Co, Ni 
R~ Rh. Pd 
Os, Ir, Pt 



7 / Quelles sont les caracteristiques principales des elements du bloc f? 
Y a-t-il d'autres degres d'oxydation differents du degre le plus frequent +III? 

Bloc f: ce bloc contient deux series. 11 s'agit des lanthanides et des actinides. 

- La serie des lanthanides : du lanthane (La, . Z = 57) au lutetium 

(Lu, Z - 71). Leur configuration electronique theorique selon 

KLECHKOWSKY est [Xe]54 4f' SdBou 1 6s1 (0 s x s 14\ La configllration 

electronique idea.le est [Xe)54 4-fx 5d1 6s2 (0 s x s 14). 

- La serie des actinides: de l'actinium (Ac, Z = 89) au laurenciurn 

{Lr, Z - 103). Leur configuration electronique theorique selon 

ICLECHKOWSKY est [Rn]s6 sr 6d00" 1 
OU 

2 7s2 (0 s X::;; 14). L'h configuration 

electronique ideale est [Rn]86 Sf' 6d1 7s2 (0 s x s 14). 

Le degre d'oxydation le plus frequent des lanthanides et des actinides est 

+ III~ d'apres leur configuration electronique ideale. 

Les lanthanides ayari.t des degres d'oxydation differenrn du degre le plus frequent +ID 

sont le cerium Ce4+ (4f) et le terbium Tb4+ (4r7), Peuropium Eu.2+ (4f7) et !'ytterbium 
Yb2+ ( 4f'4). 
Panni les ions lanthanides, :trois sont isoelectroniques (meme nombre d' electrons 
61 e): ii s'agit de Eu2+, Tb4+ et Gd3+ (gadolinium). . 

8/ 1- Premiere periode: l'hydrogene (H) et l'helium (He) _sont en position a 

part. L'hydrogene (H, Z = 1) n'est pas un alcalin. 11 a ete place, au blocs, avec 

les alcalins juste pour que le ·llil:,teau periodique ait une vue esthetique. 

2- Bloc s : ce bloc comporte deux colonnes. La colonne IA des elements alcalins 

de configuration [gaz rare} ns1 et la colonne IIA des elements alcalino-terreux 

de configuration [gaz rare] ns2• Done to~s les elements du bloc s ont pour 

configuration [Gaz rare] ns1 avec (x = 1, 2). Le cesium 

(Cs, Z = 55) e!- le francium (Fr, Z = 87) sont des alcalins liquides du blocs. 

Pour les alcalins [gaz rare] ns 1, la premiere energie d' ionisation est. faible 

(arrachement d'un electron ns\ la deuxieme est grande (arrachement d~un 
' . 

electron au [gaz rare]). 



Pour les alcalino-terreux [gaz rare] ns2, la premiere energie d'ionisation E 1cst 

faible (arrachement d'!.!n electron ns2), la deuxieme E2 est aussi foible 

(arrachement d'un electron ns1). 

Remarque : Pour les alcalino-te1Teux~ E2 est environ le double de E1. 

3- Bloc p : ce bloc renfcrme 6 colonnes IUB, rv B, VB, VIfu vnB et la colonne 0 

(famille des gaz rares ou nobles) qui sont les suivantes : 

- Les elements de la colonne IDB forment la famille du bore, ils sont appelcs les 

terreu,x et leur configuration est {Gaz rare] ns2 np1. 

- Les elements de la colonne IVB forment la famille du carbone, ils sont 

appeles les carbonyles et leur configuration est fGaz rareJ ns2 n1i. 

- Les elements de la colonne VB forment la famille d'azote et leur configuration 

est [Gaz rare] ns2 np3. 

- Les elements de la colonne VI8 forrnent la famille de l'oxygene, i!s sont 

appeles les chalcogenes et leur configuration est [Gaz rare] ns2 np4. 

- Les elements de la colonne VII8 forment la famille du fluor, ils sont appeles 

Jes halogenes et leur configuration est [Gaz rare] ns2 np5• 

- Les elements de la colonne O forment la farnille des gaz rares ou nobles et Jeur 

configuration est [Gaz rare] ns2 np6. 

Done tous les elements du bloc p ont pour configuration 

[Gaz rare] ns2 npx (1 :<;; x :::;; 6). 

Il y a 6 gaz rares dans le bloc p: helium (He) Z = 2), neon 

(Ne, Z = 10), argon (Ar, Z = 18), krypton (Kr, Z = 36), xenon (Xe, Z = 54) et le 

radon (Rn, Z = 86). II y a aussi 4 autres gaz dans ce meme bloc p: l' azote (N, Z 

== 7), l'oxygene (0, Z = 8), le fluor (F, Z = 9) et le chlore (Cl, Z = 17). 

Dans le bloc p, il y a deux liquides : le brome (Br, Z = 35) et le gallium 

(~Z=31). 



Exercice 2 : (Tableau periodique) 

On considere les sept elements classes par ordre alphabetique de leur symbole 

chimi ue: 

I Elements Al ,_ Be I Ca 
,_ ·•--·-. ··T····---· 
: Cl . M2: 

R(A) 

1/ Ecrire la configuration electronique de ccs elements. 

2/ Quels sont les elements de la meme periode ? 

3/ Quels sont les elements d'un meme groupe? 

IP --·rs--

4/ Les valeurs des rayons atomi ues IA), classes par ordre croissant, sont: 

0.89 0.99 ! 1.02 i 1.10 \ 1.25 1.36 ! 1.74 

Attribuer a chaque element la valeur adequate. • 

5/ Les valeurs de l' energie ( ev· de 1 ere ionisation., classes ar ordre croissant, sont : 

I 6.0 l6.0 7.7 \ 9.9 10.3 110.6 I 13.0 7 
Attribuer a chaque element la valeur adequate. 

6/ Les valeurs de l' electronegativite donnees par ordre croissan½ sont 

l 1.0 ! 1.2 \ 1.s · 1 1.s 12.1 . 12.s I 3.o 

Attribuer a chaque element la valeur adequate. . 

Donnees : Al et Ca ont la meme energie (cv) de lere ionisation. Al et Be ont la meme 

electronegativite. 

Solution Exercice 2 : (Tableau periodique) 

Elements Al . Be Ca Cl JMg p s I 
i 

R(A) 1,25 0,89 \ 1,74 0,99 1,36 1,10 1,02 I 
! 

Ei (eV) 6,0 9,9 i 6,0 13,0 ! 7,7 103 10,6 l 
I 

"i. 1,5 1,5 1,0 3,0 · .. 1,2 2,1 2,5 
I 

i 

z l 13 4 20 17 12 15 16 i 

Exercice 3 : {Energies d'ionisation successives d'un metal de transition) 

Un element A de la quatrieme pen.ode subit llle serie d' ionisations successives. On a 

d'abord arrache tousles electrons de valence, ensuite on a elimine quelques electrons 

de la sous couche (n-1 )p.. Le tableau de mesure est le suivant : 

n: degre 1 2 3 4 5 6 7 8 

d'oxvdation . 
Energie_ 6.74 14.2 130 44 61 129 151 173.7 

d'ionisation 
.. 

l 



1/ Tracer et commenter la courbe log10 (Ei / n).::.:. f(n). Que represente le rapport Ei / n. 

2/ En deduire la configuration electronique de A. 

3/ Quel est le cation le plus stable parmi A 2\ A 5+, A7". 

4/ Quelle est la configuration electronique de l'element B qui est de la meme famille 

que A et qui fait partie de la re periode. On utilisera pour ceci le radon (Rn~ Z = 86). 

Solution Exercice 3: (Energies d'ionisation successives d'un metal de transition) 

··------· -· I 
-,> ••• ,_,. 

I' n: degre l 'i !3 :4 15 16 j8 i 
.,t.. 

i l 
I 

d'oxvdation i I i I I i ., 

Energie Ei 6.74 14.2 I 30 i 44 161 129 151 I 173.7 

: d'ionisation 
I 

l I 
\ 

Ei/n 6,74 7,1 ! 10 i 11 12,2 21,5 21,57 21,71 I 
Ln(Ei/n) 1,908 1,960 12,303 l 2,398 I 2,501 3,068 3,071 3,078 i 

1/ L'element A appartient a la quatrieme periode (n=4), sa configuration est l'une des 

suivantes: 

s'il appartient au blocs: [Gaz rare] nsx avec (x 1, 2): [Gaz rare] 4sx 

s'il appartient au bloc d : [Gaz rare] (n-1 )dx ns2 (1 s x ::;; 10) : 

[Gaz rare] 3di:: 4s2 

s'ilappartientaublocp [Gazrare]ns2 npx(l s;; x::;;6): 

[Gaz rare] 4s2 4p1 (1::::; x:::; 6). 

Selon les valeurs de Eiin ou Ln(Ei/n), il s'agit d'wi element de trd.IlSition d de la 

quatrieme periode: [Gaz rare} 3dx 4s2• C'est la seule configuration pour laquelle 

II ya arrachement de 2e- puis 3e-. 
Cette configuration est confll111ee par la courbe log10 (Ei / n) = f(n). 

Arrachement de 2e- s (4s2) sur la meme orbite (couches) suivi de l'arrachement 

de 3e- d (3d3) sur la meme orbite (couched): il s'agit de l'arrachement de Se­

de valence 3d34s2 : On a done d'abord arrache taus les electrons de valence. 

Ensuite on a elimine quelques electrons de la sous couche (n-l)p. Il s'agit de 

l'arrachement de 3e -de cceur 3p3 de la sous couche 3p6• 

Le rapport (Ei In) represente la force d'attraction exercee par le noyau sur les 

electrons. 



?5 

E -
____ i --- K.Z*.(~)2 

n r. 
z 

quand r. diminue 
l 

I 

r.2 
l 

E. n ,, 

augmente done _l :::K.Z*.( e: )~ augmente 
n r. 

l 

E. 
Ln(--L) augmente K == cte et Z* == Lefjectij' 

n 

La force d'attraction (Ei / n) exercee par le noyau sur les electron~ des couches 

externes est superieure a ceile des electrons des couches internes qui est superieure a 
celle des electrons de cceur (proche du noyau, voir tableau). 

2/ La configuration electronique de A est done [ Gaz rare J 3d3 4s2 

Le gaz rare juste avant la quatrieme periode est l' argon (Z = 18). 

[Argon)18 3d3 4s2 (Z = 23) : Vanadium V 

log10 (Ei / n) 

A 

F 
0 

E ~- p (3p3 de 3p) 

/

~ ~:- de creur 
3p3 de 3p6 

D 
;' 
3e- d (3d3) l 

I 

j 
Sep de valence 

3d34s2 

0 1 2 3 4 5 6 7 8. n 
log10 (Ei In)= f(n) 



Branche AB : arrachernent de 2e- de i' orbite 4s2 

Branche BC: saut d'une orbite a une autre 

Branche CD : arrachement de 3 e · de l' or bite 3d3 

Branches .AB et CD: arrachement de Se- de valence. 

Branche DE: saut d'une orbite a une autre 

Branche EF: a.rrachemf"r,_t de 3c- de cceur l' orbiti: 3p (ces ~e- appartiennent a 
3p6)_ 

. 
3/ p/~ est le cation le plus stable car apres arrachement de Se" on obtient la 

con.figuration d'un gaz rare [Argon] 1s-

4/ La configuration electronique de l'elemeilt B qui est de la meme familk que A et 

qui fait partie de la t:me periode est le Haniuru Ha (Z = 105). 

[Radon]s6 srA 6d3 7s2 (Z = 105) : Haniuni Ha 

Exercice 4 : ( electroneeativite selon Pauling et type de liaison) 

En se basant sur les donnees thermodyna."TI.iques d'une molecule de type A~B obtenue 

a partir de deux autres molecules de type A2 et B2 selon la reaction: 

M.I0 t(A-B) 
AB(gaz) 

M:I0 t(A-B) = enthalpie de formation de AB(gaz) a partir de ses elements A2 

(gaz) et Bi(gaz). 

l/ Trouver !'expression de l'electronegativite a 1'echelle de Pauling. 

2/ On donne les valeurs absolues des energies de liaison suivantes en kcal/ mol. 

H2 F2 I Cl2 Br2 lh j.HF HCl !HBr 1HI 
104.2 37.5 I 58.0 46.1 I 36.1 i 135.0 108.l 187.4 l 71.1 

Calculer k coefficient d'electronegativite de chacun des elements. On donne: 

XPH = 2.1 et K = 0.208 (si les energies sont en kcaVmol). 

3/ Calculer le pourcentage ionique des liaisons. Discuter. 



Solution Exercice 4: (electronegativite selon Pauling et type de liaison) 

1/ Expression de l' electronegativite a 1 ~ echelle de Pauling 

.Afl0 . (AB) 
½ A2 (gaz) + ½ B2(gaz) f . - AB(gaz) 

mrCA-B)= }J,:A -xBl2 

MI0 t (A-B) 
½ A2 (gaz) + ½ Bi{gaz) ------..- AB(gaz) 

-l/2E A 

2 

-l/2EB 

2 

A(gaz) + B (gaz) 



XB =XA+k ✓ iEA_B-l/2EA,.., -l/2E 81 
,:. -

est l' expression de l 'electronegativite a l' echelle de Pauling. 

2.i Le tableau des d.:mnees contient les valeurs absolues des energies de liaison 

A-B (H-F, H-C~ H-Br,H-1), A2 (H2) et B2 (F2, Ch, Br2, Ii) en kcal/ mol. 

I H2 I F2 Ch Br2 I I: HF I HCl I HBr I HI 
' 104.2 l 37.5 58.0 i 46.1 . 36.1 1 135.0 . 108.1 : 87.4 71.l 

X H = 2.1 (electronegativite de l'hydrogene selon Pauling) et K = 0.208 (si les 

energies sont en kcaVmol). 

Attention : Les energies de liaison sont toujours negatives. 

Application nmnerigue : On prendra A comme hydro gene H et B les halogenes 

(F, Cl, Br et I) 

OntrouveXp==3,87 >- Xcz=3,18 >- XBr=2,93 >-Xr=2,43 

Fest le plus electronegatif suivi deCl,Br et I 

3/ Pourcentage ionique des liaisons. 

Le pourcentage ionique d'une liaison A-B selon Pauling est donne par la relation 

I =100(1-e 
A-B 

2 
-x -x . 

A B 
4 ) 

Toujours A= H et B = halogene (F, CL Br, I) : 

IH _F=50,20>- ~H-Cl =21,35>-IH-Br =12,47>-IH-J=l,31 

liaisonH -F moitie ionique moitie covalente 

liaisonH-l 99%covalente liaisonH-Br 88o/ocovalente 

liaisonH-Cl 79%covalente 

"" ·'·~:""'· -. , 111.jllllllt.~, '"" 



Exercice 5 : Liaison hydrogene 

1/ Definir la liaison hydrogene. 

2/ Donner un exemple de composes presentant une liaison hydrogene. 

3/ Comment peut elle etre mise en evidence 

4/ Citer ks diff~rents types de liaison hydrogeni= 

5/ a/ Le tableau ci-dessous donne les temperahires d'ebu11ition des halogenures 

d'hydrogene HX. • 

Halogenure d'hvdrof!'ene l T ebt 0 t;) _____ ; . __ .,, 

~ 

I HF 20 

HCl - 85 i 

HBr - 67 i ----~--~ ---·~·- -··-·--~--- ··-' 

HI - 35 l 
i 

Interpreter l' evolution observee pour n 2:3 ( n = nombre quantique principal de 

l'halogene). 

5/ bl A quoi peut-on attribuer la valeur relative au fluorure d'hydrogene 

6 I Expliquer a !'aide d'un dessin simple et trois lignes au plus, pourquoi l'eau 

n' est pas un gaz a temperature ambiante al ors que des derives hydro genes de la 

deuxieme periode comme BH3, C~, NH3 le sont. 

Solution Exercice 5 : Liaison hydrogene 

1/ La liaison hydrogene est une attraction entre wi hydrogene fixe a W1 atome 

electronegatif (O, S, N, Cl, F) et un autre atome electronegatif (0, S, N, Cl, F). 
La liaison hydrogene est une liaison (attraction) entre deux groupements 

electronegatifs par l'intermediaire d'un atome d'hydrogene d' ou son nom. One 

telle liaison s'etablit entre wi groupement A porteur d'un hydrogene soit AH (la 

liaison AH presentant un moment dipolaire) et un atome B du deuxieme 

groupement situe clans une region de haute densite electronique. Le plus 

courammen~ A est un atome d'oxygene ou d'azote et Bun atome d'oxygene, de 

soufre, d'azote ou un halogene (Cl, F). 

2/ Exemple de composes presentant une liaison hydrogene : H2O, H2S, NH3, . 

HCfetHF). 

3/La liaison hydrogene peut etre mise en e\'idence par deux methodes : 
, speci.TI;)scopiques (apparition darts le spectre d'absorption IR d'une bande de 
. · vibration de la liaison bydrogeii.e entre 2000 et 2200 cm-1) et thermodynamiques 



a_., 
-:,.1(.../ 

(l'energie de la liaison H est generalement comprise entre 2 et 10 kcal/mol, ce 

qui lasitue en dessous des energies des liaisons covalentes (50 a 100 kcallmol) 

mais au-dessus des forces de VAN DER WAALS). 

4/ Differents types de liaison hydro gene : intermoleculaire ( entre deux 

molecules et intramoleculaire (a r interieur d 'une meme molecule). 

5/ a/ Le tableau ci-dessous donne les temperatures d'ebul1ition des halogenures 

d'hydrogene HX. ,-------------..------
: Halo enure d'hydrogene 

HF 20 
HCI 

HBr - 67 
·--·-·----·---~·· 

HI - 35 
·--------'-----·---

L'evolution observee pour n2:3 ( n = nombre quantique principal de l'halogene: Cl, 

n=3 ; Br, n=4 et I, n=5) est que la temperature d'ebullition augmenfe quand n 

augmente. 
5/ b/ On peut attribuer la valeur relative au fluorure d'hydrogene a !'existence d'une 

liaison hydrogene dans HF a cause de l'electronegativite de F qui est la plus grande 

dans le tableau periodique. 

6 I L'eau n'est pas un gaz a temperature ambiante alors que des derives 

hydrogenes de la deuxieme periode comme BH3, C~, NH3 le sont. 

A temperature ambiarrte, l'eau est liquide (H2O Jiquide) a cause de !'existence de 

liaison hydrogene. 

O ➔ H liaison O ➔ H 

t hydrogenet 

H H 

Exercice 6 : Oxvdes MO Les oxydes MO suivants sont de type structural NaCL 
2 A ,, 2 • (r(O .) = 1,40 ). Sachant que a= 2 r(O'"l + 2 ri (M'J 

lMO CaO ! TiO 1vo l:MnO 
I 

FeO CoO NiO I 
' ! 

iZ(M) 20 22 123 125 26 27 28 

a(A) 4,81 4,24 4,10 4,44 4,30 4,26 4,16 

ri(MJ -

1/ Calculer les ~aleurs des rayons ioniques ri des ions M2+ et placer les dans le 

tableau. 



2/ Y a-t-il d' autres oxydes pour les elements Ti, V, Mn et Fe. 
3/ Tracer et interpreter la courbe representant ri (M2l en fonction du numero 

atomique Z(M). 

Solution Exercice 6 ; O:f.!des MO Les OA')1des MO suivants sont de type 
2 . 2+ 

structural NaCl. (r(O -) = 1,40A). Sachant que a 2 r( 0 -) + 2 ri (M ) 

MO CaO TiO VO MnO FeO CoO NiO 

Z(M) 20 22 23 25 26 27 

a(A) 4,81 4,24 · 4,10 14.44 '-430 4,26 i , ' 
fj (M..,.) 1,005 0,72 0,65 l 0l82 0,75 0,73 

1/ Calcul des valeurs des rayons ioniques ri des ions tv12+. · 

2/ Les autres oxydes pour les elements Ti, V, Mn et Fe sont : 

Tin, TbO3, TiO2, VO, V203, VO2, V20s 

MnO, Mn2O3 FeO, Fe2O3 

3/ Courbe representant ri (M2J en fonction du numero atomique Z(M) 

0 
(M2) Ca 

o~_ 
Mn Fe 0 ~ 

o--.o 
Ti V 

Z(M) 

28 

4)6 

I o,68 

Les rayons de Ca, Mn, Fe,. Co et Ni se trouvent sur la meme droite. Les 

elements Ti et V presentent une anomalie. . 

1 

I 
l 



Exercice 7: Engrais (Elements N. Pet Ket composition chimigue) 

Un engrais temaire N-P-:K a pour specification 17-17-10. Donner la signification 

des chiffres 17, 17 et 10. Donner les pourcentages d'azote, du phosphore et du 

potassium dans cet engrais. 

Donnees : M(N) = 14 g.mor1, M(P) = 31 g.mcr
1
, M(K) 39 g.mor

1
• 

Solution Exercice 7 : Engrais (Elements N, P et Ket composition chimique) . 

N-P-K (17-17-10) correspond a 17% N, 17% P2O5 et l0%K2O 

M(P20s:) = 142 g.mor
1 

Iv1(K20) = 94 g,mor
1 

%P (P20s) = 2 x 31 / 142 =43,7% P 

¾K (K.20) 2 x 39 / 94 = 83% K 

43,7% P correspond a 100% P2Os 

X % P correspond a 17% P2O5 Done X = 7,4% P 

83% K correspond a I 00% K20 

Y % K correspond a 10% K20 Done Y = 8,3'% K 

N-P-K (17-17-10) correspond a 17% N - 17% P20 5 - l0%K2O 

OU 17% N - 7,4% P-.8,3% K 

Exercice 8 : Tableau periodigue (les isotopes) 

1- Donner une definition precise du terme isotope. Quels sent les isotopes de 
l'hydrogene? · · . · . ·. 

2- Le carbone naturel est forme de trois isotopes : le carbone 12 ( 12 
6C ; 9 8,89% ), le 

carbone 13 (
13 
~; 1,11 %) et le carbone 14 (

1
\C; x%). 

2-1-Decrire la composition du noyau de chacun des isotopes. 
2-2-Connaissant la masse molaire du carbone 12 (12,0000 g. mor\ du carbone 13 
(13,0063 g. mor1

) et du carbone 14 (14,0032 g. mor1), detenniner le pourcentage du 

carbone 14, sachant que M(C)= 12~0112g. mor
1 
pour le carbone naturel. 

Solution Exercice 8 : Tableau 12eriodique (les isotopes) 

__!_"".. Isotopes : nuclei~~ ayant ~~me no}llt:,!,~.QC! pi:otons (Z) mais d~§ .. !!_QIUb!;'~~,de 

massesdifferents. Il s'agit done du meme element chimique. 

Les isotopes de l'hydrogene : L'hydrogene a trois isotopes 
1
H, 2H au D et 

3
H 

au T (1H Hydrogene ouprotium H 99,98%; 
2
H ou D Deuterium D 0,016%; 
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3H ou T Tritium T 10-4%). Sur le tableau periodiquel on ne trouve que 

l'hydrogene. Les isotopes ne sont jamais notes sur le tableau periodique. 

2-1- Composition du noyau de chacun des isotopes du carbone. 
12 6C : 6 protons et 6 neutrons 13 6C : 6 protons et 7 neutrons 
14 6C ; 6 protons et 8 neutrons 

2-2- La masse molaire du carbone naturel est: 

M = > x .lvf. et }. x. = 1 
~l l -:z 
l l 

x. abondance naturelle isotoviaue de !'element A. 
l i ~ l 

Exercice 9 : (electronegativitc selon Allred-Rochow des halogenes) 

1- Donner la configuration electronique des atomes de F, Cl, Br, I. A quelle famille 

appartiennent-ils? 

2- Quelle explication usuelle donne-t-on a la stabilite des anions de cette famille? 

3- Donner la definition de l'energie de premiere ionisation et de l'energie de premier 

attachement electronique. 

4- Exprimer l' energie de la liaison X-X dans · la molecule de X2.Calculer alors la 

longueur d'onde maximale de la radiation lumineuse pennettant de dissocier une 

molecule de dichlore en deux atomes de chlore gazeux. 

5- Definir l'electronegativite d'un element chimique. 

6- Dans l'echelle d'Allred-Rochow, l' electronegativite d'un element est donnee par la 

relation: 

.. ~= 35~~J~~-{ .. rz>-_~ 0,744 
·~---------

' 

r (rayon covalent) en pm . 

Z"': charge effective ressentiepar les electrons peripheriques des.atomes etudies. 
Calculer alors l'electron~gati.vite des halogenures F, Cl, ~r, I. 



Comment varie - t - elle au sein de la classification 7 

z" est determine selon !es reglcs de slater. 

Donnees: 
l Element chimigu_e __ l_F_' --~I _C_l _ ! Br i I 
I Numero atomigue 19 j 17 -r-35-. ___ i_5_3 _ ___, 

! ravon covalent en pm,
1

71 : 99 ! 114 1

1 
133 I ~ . . . i I 

Energie de dissociation de Ch : 243 kl mori 
h ::::..-:6 6'"' 10-34] . -- -:: 1·}8 -1. ,u 6 ,,,.. in23 ~·,,1· , ..... . S, 1.; ~. ! lll. 5 , /\IA ,UL. lV . LLU . 

NA= nombre d' AVOGADRO 

Pour I' electron etudie ( s OU p) 

cr = 0,3 5 pour tout electron du meme groupe 

a -= 0, 85 pour les electrons de la couche n-1 

cr = 1 pour les electrons des couches n-2; n-3 

Si !'electron etudie est d OU f, cr = 1 pour tout electron d'un groupe inferieur. 

Solution Exercice 9 ~ (electronegativite selon Allred-Rochow des halogenes) 

1- Les configurations electroniques sont respectivernent 

F ls2 2s2 2p5 

2 'j • '1 'i 

Cl ls 2s- 2p0 3s'· 3p· 

Br 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d 10 4s2 4p5 

I ls2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p6 4d10 5s2 5p5 

Ces elements constituent la famille des halogenes: configuration electronique 

extemc ns2 np5• 

2- Les anions de cette famille possedent la configuration electronique des gaz nobles 

· de la meme periode ns2 np6• 

3- L'energie de premiere ionisation est l'energie qu'il faut foumir a un electron pour 

l' arracher a I' attraction nucleaire et l' envoy er a l' infini. 

M(gaz) ------~(gaz) + l e· Ei,1 

L'energie d'attachement electronique correspond a l'energie intervenant lors de 

la fixation d'un electron par wi atome. 

M(gaz) + 1 e· · __ _...., M(gaz) EAE 

2X(gaz) Dx-x (D = dissociation de X2) 

2Cl(gaz) Del-CJ (D = dissociation de Cit) 



- -- .. ~· 

L' energie necessaire a la dissociation est telle que : 

E 2: Dc1-e1 ou he / A 2: Dci-ei ainsi ).., :5 he / Dc-e1 A~ 492 nm 

5- On appelle relectronegativite la propension que possed.e un atome B a attirer a lui 

le doublet qui le lie a l'atome A dans la molecule A-B. 

6- X = 3590 ('Z: Ir::)+ 0,744 

F : Z* = 9 - (6. 0,35 + 2) ""'; 4,9 

Cl : 7,* = 17 - (6. 0,35 + 8. 0,85 + 2) = 6,1 

Br: Z* = 35 -(6. 0,35 + 18. 0,85 + 10. 1) = 7,6 

I: Z* = 53 ---(6. 0,35 + 18. 0,85 + 28. 1) = 7,6 

X(F) = 4,23 

X(Cl) = 2,98 

X(Br) = 2,84 

X(I) = 2,28 

L'electronegativite decro1t avec le numero atomique Z, a l'interieur d'une famille. 

Exercice 10: (electronegativite selon Mulliken des elements de la colonne Va; N, 

P. As, Sb) 

Le phosphore est l' element de numero atomique Z = 13. 

1- Donner la structure electronique de l' atome de phosphore dans l' etat fondamental. 

Preciser la famille a laquelle il appartient ainsi que le bloc dans lequel il se situe. 

Retrouver les numeros atomiques des elements de la meme famille et les nommer. 

2- On donne les rayons des orbita.les de valence des elements de la co lonne du 

phosphore. 

I element N 1 P As Sb 
rayon· m) 65 100 115 145 

Comment se comporte le rayon dans une telle famille ? Justifier. 

Comment evolue-t~il sur une periode ? 

3- Electronegativite de Mulliken. 

J.;.t-Exprimer l'electronegativite ~ selon Mulliken d'un atome A. 

3-2~ .Calculer l'ere'ctrBrl.egahvife X-Mpour les halogen&-Uonron"'"doruie'•Jes --W 
energies d~.ionisatjon et les affinites electroniques. 

05 

. --~,-... ~•••-1e-,,,,.,,,.,,,...,,·:,i,;i,~_;;i~1 -:-· d!lidiW'.\'M!f ,:1•>1. ,_,.,..,.__,,,, .• -.-,. .......... ,~•-••,•-"~•"•''"''~" 



--------,..-----· --···--
Ei (eV) Ae (eV) 

F 17,4 3,40 

Cl 13,0 3,62 

Br 11,8 3,37 

1 I ] 10,5 _3_,0_6 __ ~ 

k = 0 ,317 si Ei et Ae sont en e V 

Comment se modifie l'electronegativite au sein d'une famille? 

4- Queiles sont les principaies proprides chimiqucs de:s halogenes ? 
5- Classer les elements suivants par energie. d'ionisation croissante? Justifier : 0, F, 

Ne, Na,Na.,.. 

• 
Solution Exercice 10 ; (electronegativite selon M.uUiken des elements de la 

colonne Va : N, P. As. Sb) 

1- Le phosphore est !'element de numero atomique Z = 13: sa configuration 

electronique est: P 1s2 2s2 2p6 3s2 3p3 

2- En observant le tableau on constate que le rayon atomique diminue lorsqu' on se 

deplace du bas vers le haut de la classification. 

Le rayon de l 'O. A. la pl.us externe est donne par la relation r =-:0 [(n• ex.t? I z'"].a0 ou ao 

est la rayon de Bohr. 

z· : charge effective ressentie par l' electron le plus exteme de l' atome. 

n * : nombre quantique principal apparent de cette orbitale. 

Done le rayon augmente avec le nombre quantique principal. 

3- 3-1- ~ = k (Ei + Ae) / 2 

3-2- ~ (F) = 3,3 XM (CI)= 2,6 XM (Br)= 2,4 XM (I)= 2,15 

l'electronegativite diminue lorsque Z augmente au sein d'une meme famille. 

4- Les halogenes sont des oxydants, ils ont tendance a capter un electron pour saturer 

leur couche de valence et posseder la configuration du gaz noble qui les suit dans la 

classification periodique. 

5- Ei(Na+) 2: Ei(Ne) 2: Ei(F) 2: Ei(O) 2: Ei(Na) 

Ne est un gaz noble, sa couche de valence est--saturee. -~· · ~ · · 
Na est un al~ il peni facilement son electron pour acquerir la configuration 

electrnnique de Ne. 

Na+ est isoelectronique du neon Ne et de plus, il est charge. 

···---·-•---



Exercice 11 : (Tableau periodigue et reaction) 

0,260 g d'un element M se combine avec 0,12g d'oxygene pour former le compose 

-M203. . 

1- Determiner la masse atomique de M. 

2- Si le noyau de cet element contient 28neutrons, trouver le numero atomique Z. 

3"". Determiner sa contiguration electronique et en dedl\ire son groupe et sa periode. 

4- Prevoir les degres d'oxydation possibles. 

Solution Exercice 11 : (Iableau periodigue et reaction) 

1- 0,26 g d'un element M se combine avec 0,12g d'oxygene pour former le compose 
M203. . .. 

2M + 3/2 0i ---- M203 
0,26 g 0,12g 

m(M) --- m(02) 

2M(M) --- 312 M(02) 

m(M) m(D;z) Done M(M)=ix m(M) xM(O
2

) 

2M(M) - ~M(02) 4 m(02) 

La. rnasse molaire de M est 

3 026 · -1 
M =-x-'-x32= 52g.mol 

M 4 0,12_ 
.• 

2- Soit N nombre de neutrons. M = Z + N Done z_;,:_M-N=52-28=24 

M est le chrome Cr. 

3- M est le chrome Cr: sa configuration est 

[Argon hs 3d5 4s1 (Z = 24) : Chrom-e Cr 
4- Les degres d'oxydation possibles sont +2, +3, +4 et +6. . 

+2 Cr2+ (CrO) +3 cr3+ (Cr203) +4 Cr4+ (Cr02) et +6 Cr6+ (Cr03) 

[, i'""I V\') --, t tA\O.:) !\ '>t. 

t04 -~( 



Energie Reticulaire 

L'energie reticulaire CEret) d'une substance cristalhne est 

l'energie rnise en jeu lorsqu'une mole d'ions passe de l'infrni a 
lill.(:; 1nole d'ions cristallises. On peut l'obtenir, de deux fa<_;;ons: 

• application du premier pnnc1pe de 

lathermodynamique 

• recherche de renergie electrostatique des ions dans 

le cristal. 

Metbode thennodynanlique: cycle de Born Haber 

Un cycle de Born Haber est l'application de la, loi de 

Hess a l'enthalpie de formation d1un solide ionique a 298 K. 

La loi de Hess suppose que renthalpie d1une reaction soit 

la meme, que la reaction ait lieu en une seule etape OU en 

plusieurs. 

Nous prendrons l'exernple du chlorure de sodium (NaCl). 

On · desire calculer la variation d'enthalpie standard 

correspond.ant a la reaction suivante: 

Na\g) + Cr(g) 

Aff(ret,N aCl) 

Na+ ~r. (solid~) 

Entre l'etat initial et l'etat final> on peut envisager une suite de 

reactions dont on connait les enthalpies: 

Afl0 f(NaCl,s) Afl0 sub(Na) + Ei(Na)+ 1/2 MI0 diss(Ch) - Ae(Cl) 

+ Ml0 ret(NaCl,s) 

d'ou: 
. ·-··--------------------'---------· •· ·--

LlH~ret(NaCl,s) = 6.H0 f(NaC1,s) -Afl0 sub(Na) ~ Ei(Na)- 1/2 

Ml0&s(Ch) + Ae(Cl) 



e Enthalpie de sublimation du sodium: 

Na (solide) --► N a(gaz) : Llli(sub,N a) -

0 Enthalpie de liaison de la molecule de ch10re: 

Ch(gaz) -~+• 2Cl(gaz) : , 

AH( diss,Ch) = - AH(liai,Cl-Cl) 

• Energie d'ionisation du sodium: 

Na(gaz) --•► Na-t{gaz) + e: Llli(ion,Na) 

ill! Affinite electronique du chlore: 

Cl(gaz) + e -----.► Cr(gaz) : -Ae(Cl) 

• Enthalpie de formation. standard du chlorure <le 

sodium: 

Na(solide) + 1/2 Cb(gaz) ----Na+Cl\solide) 

AfI(f,NaCl) 

Le cycle de Born Haber pour le chlorure de sodium est le 

suivant: 

Na(s) + li2 Ch(g) NaCl(s) 

AH0 sub(Na) l/2AfI0 diss(Cl2) 

Na(g) + Cl(g) 
Llli0 ret (NaCl,s) 

Ei(Na) -Ae(Cl) 

' ·------

Na+(g). + Cf(g) 
.. 

Cyc}e:d.e·Bom Haber 



Etabfu le cycle de Bom,.Haber et en deduire l' energie 

reticulaire de ZnS blende. 

Donnees 

thermodynamiques 

LiH0 f (ZnS) = -206 Kl/mole 

·AH0 sub(Zn) = 123 Kl/mole 

~
0 sub 

KJ/mole 

(S) 278.8 

'":l+ 
Zn(g) -- ► zn~ (g) + 2e 

8H0 i =2268,8 KJ/mole 

S(g) + 2e ► s2-(g) 

AH0 a =610,8 Kl/mole 

I Calorie = 4, 18 Joule 

Zn(s) + 

i,~H" .,,.W:Zn) 

Zn(g) + 

!,W;.a{Zn) 

Znli-(g) + 

S(s) 

tt\Bo,.i,(S) 

soo 
imoa 

ZnSfs) 

MI0 Reti- - AH0 sub(Zn) - Afl0 ion (Zn) - Afl0 a(S) - Afl0 sub{S) + 
Llli0 f(ZnS) 

6H0 Rcti= -(123)- (2268,8) -610,8 -278,8 - 206 

MI0 Reti - 3487 ,4 kl/mole = - 834,31 kcaL'mole 



(a) Calculer l'energie de teseau du chlorure de potassium KO a 
l'aide de !'equation de K~ustinsk:ii: 

. 
. . s 
Uo = -[l,214x 10 vz;z_J(r+ + r-)]x [1-3,45/(r+ + r-)1 • 

(b) Comparer cette valeur a cefie obtenue a part.ir des donnees 

tbennodynamiques suivantes exprimees en kJ/mol: 

Enthalpie de sublimation de K solide: Mis(K)= 89,1; 

Potentiel d'ionisation de K: ~(K)= 418; 

Energie de dissociation de Cl2: D(Cl-Cl) = 244. 

Affinite electronique de Cl: Ae(Cl) =349. 

Enthalpie de fonnation de KCl so~de: Mi° f = -426, 7. 

Pour·Kci Z+ 1, Z-:-1, rK+ = 1,52 A, ra- = 1,67 A et v = 2. 

(a) On calcule U0 a partir de !'equation don.nee. Uo = -676 kJ/moL 

(b }-Le cycle de Born-Haber relatii a- un cristal de KCl est le suivant: 

. K+(g) + 

11 t 
K(g) + 

Afisaant 

a-(g) 

t-A.e(Cl) 

. Q(g) 

t 112 D(Cl-Cl) . 

Uo 

K(s) + 1/2 Ch(g MI°t 
' 

Ce cycle conduit a: 

f KCI(s) I 

MI°t= &I°aan(Ks) + l1(K) + 1/2 D(Cl-Cl) -Ae(Cl) + UR. 

Avec les donnees de l'exercice, on trouve: UR= -717 kJ/moL Il ya 

une difference de 41 kJ/mol entre la valeur calculee et celle obtenue 

a partir du cycle Born-Haber: 
, 



1) Definir l'energie reticulaire 

2) Calculer la valeur experimentale de l'enthalpie reticulaire 

· molaire de l'oxyde de titane par cycle de Born-Haber 

LUI" AH0 f(Ti01,S) Lffi"sub(Ti) 6.H0 ror1{1) AH";;,,.([[) aH"...,(IIl) AH";.,.(IV) 

KcaVmole -225,75 112,6 159,5 317,3 653l5 1003.2 

. . 
.6.H0 liaison( 0) Ae(I) Ae(II) energ1e 

Kcal/mole -118,4 34,0 -203,6 

l) Definition : L' energie reticulaire est energie standard 

liberee a OK lors de la formation d'une mole d'un solide 

ionique cristallise dans son etat standard a partir d~ ions 

constitutifs pris a l'etat gazeux clans leur etat fondamental et 

ayant le comportement de leur reference (gaz parfait). 

➔ MXn(s) 
(kJ.mor1) 

2) Calcule de l'enthalpie reticulaire molaire de l'oxyde de titane 

par cycle de Born-Haber AH0 f(TiO2,s) 

Ti(s) + O2(g) ' ➔ TiO2{s) 

f H•sub(Ti) tm•u., ... (O) 

Ti(g) 20(g) 

.frn°,...(I) _ lAe(I) --- · 

Tt(g) 20-(g) 

i AH0 1on(II) 

T ·2+, ) 
1 1__g 

t AH"1o.(DI) 

Ti3+(g) 

__ iMI"1m,(IV) . 
. Ti4+(g) + 

-Ae(Il) 

Llli0 un . - MI0 sub(Ti) - :E .Afi0 ion (Ti) + Afl0 Liaison (0) + 
Ae(I) + Ae(II) + AH0 f(TiO2) 

Lffi0 uti- -(112,6) - [159,5 + 317,3 + 653,5 + 1003,2] -118,4 + 
34-203,6-225,75 

L\H0 Reti- -2759,85 kcal/mole 



-- ·-~, 

m• WG& II 

Exercice 
On considere les 7 elements classes par ord.re alphabetique tie leur 

symbole chim.ique: 

Elements Al Be Ca Cl Mg P S 

Z 13 4 20 17 J2 15 16 

(a) Ecrire la configuration electronique de ces elements. 

(b) Quels sont les elements de la me.me periode? Justifier. 

(c) Quels sontles elements d'un m.eine groupe? Justifier. 
0 

(d) Les valeurs des rayons atomiques (A), classes par ordre croissant, ,, 
sont: 

0,89 0,99 1,02 1,10 1,25 1,36 1,74 

Attribuer a chaque element la valeur adequate. Justifier. 

(e) Les valeurs de l'energie (eV) de premiere ionisation, classees par 

ord.re croissant, sont: 6,0 6,0 7~7 9,9 10,3 10,6 13,0. 
Attribuer a chaque element la valeur adequate. Justifier. 

(0 Les valeurs de l'electronegativite donnees par ordre croissant, 

soot 1,0; 112; 1,5; 1,5; 2~1; 2,5; 3,0. Attribuer une valeur a chaque 

element_ Justifier. 

-

~~i~ct~ 
(a) Configurations electroniques: 

Al: ls2 2s2 2p6 3s2 Jpl. 

Be: 1s2 2s2 
Ca: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p1 4s2• 

1s2 252 2p6 3s2 3p5• Cl: 

Mg: 1s2 2s2 2p6 Ji'. 
P:. ls2 2s2 2p6 3s2 3p3• 

S: 1s2--2s2 -- 2p~--=--3823p4• 

(b) Elements d'une meme periode, justification: les elements d'une 
meme periode ont .la meme couche de valence ( meme valeur de n), 

'd'ou; Mg Al p s Cl e 3eme pen.ode (n = 3). 



(c) Elements d'un meme groupe, justification: les elements d1un 

meme groupe ont la meme configuration de valence (meme nombre 

d'electrons extemes qui detemrine l'ordre du groupe), 

d'ouBe Mg Ca E 2eme groupe. 

(d) Rayons atomiques: Compte tenu de leurs configurations 

electroniques !'emplacement relatif des elements est le suivant: 

n 

R/11, 
2 

Be 
0,89 > 

!Mg . Al ! p s 0 
3 I 1.36 1,2s l 1,10 1,02 1,02 

Ca 
... 

4 
II' 

1,74 R\ . 
Justification: 

·- En allant de haut en bas, dans un groupe, le rayon atomique des 

elements augJI1ente~ d'ou la plus petite valeur est attribuee a Be et la 

plus grande a Ca 

- En all.ant de gauche a droite, dans une periode, le rayon atomique 

des elements diminue, d'ou l'attribution du tableau. 

(e) Energie de premiere ionisation (11): En general, elle diminue en 

all.ant de haut en bas, dans un groupe, et elle augmente en allant de 

gmiche a droite, clans une periode. Tenant compte de la 

configuration electronique, 

- (11) diminue legererneritl:l~ns2 ans'~ np1 U1(s) ( Cl1)(p)]> 

- (I1). dimlnue legerement de ns2 np3 a ns2 np4 (repulsion 

electronique ). D'ou le schema d'evolution _de (I1 ). 

n s2 

.2 
Be 

9,3 p4 

3 
M 1 

7,7 

I~ 
Ca ►-

4 
6,0 1/ .I 



- La valeur la plus elevee ( 13 e V) ·est attribuee a CL 

- La valeur laplos faible (6 eV) est attribuee a Ca. 

- 11 diminue lorsqu'on passe de Mg a <;a (meme groupe) et de Mg a 
Al (sap clans une meme peri.ode); ceci permet d'attribuer 6 eV a Al 

et 7,7 eVaMg. 
- La valeur la plus faible restante,(9,3 eV) est attribuee }i Be le seul 

met.al restant. 

- En allant de P (3p3) a S(3p4.) 11 diminue legerement, d'on 10,6 eV 

pour Pet 10,3 e V pour S. · .. 

(f) Electronegativite X: En general, elle diminue, en all.ant de haut 

en bas, clans un groupe et angmente, de gauche a droit.e, dan.s une 

periode·. La plus faible valeur de est attribuee a Ca (X. =1) et la plus 

forte a Cl ( x, 3). Les autres valeurs sont attribuees, dans le tableau 

suivant en respectant la tendance general. 

n 
.,.t,,_, ... 

----·· .... - .... + ' 
., -

x\ 
2 

Be 

1,5 

3 
Mg Al p s Cl 

1~ 1,5 2,1 2,5 3,0 

Ca ► 4 x/ 1,0 
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