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Алхимикам были известны 8 элементов – 
золото, серебро, железо, медь, олово, 
свинец, ртуть, сера.
В конце XVII века было открыто уже 15 
элементов.
В конце XVIII века – около 30.
В 1869 году к моменту открытия 
Периодического закона – 63 элемента.



Существуют группы родственных по 
свойствам элементов, которые были 
названы естественными группами.
В одну группу были объединены 
литий, натрий, калий.
Другая группа – галогены.



Все элементы были распределены по 
горизонтальным рядам, называемым 
периодами, и восьми вертикальным 
колонкам, называемым группами.





Таким образом, изменение свойств 
химических элементов происходит по мере 
возрастания атомной массы не 
непрерывно в одном и том же 
направлении, а имеет периодический 
характер.



Первоначальная формулировка 
Периодического закона:

Свойства простых тел, а также форма и 
свойства соединений находятся в 
периодической зависимости от величины 
атомных весов элементов.



Примечания:

•Этот закон позволяет предвидеть 
открытие еще многих новых 
элементов
•Некоторые атомные веса, вероятно, 
должны быть исправлены





Периоды – это горизонтальные ряды, в которых 
элементы расположены в порядке возрастания их 
атомных номеров и последовательного 
изменения свойств.

Периодическая система состоит из 7 периодов:
1, 2, 3 – малые или типические;
4, 5 ,6 – большие;
7 – незаконченный

Каждый период всегда начинается щелочным 
металлом, заканчивается инертным газом.



Группы - вертикальные ряды, в которых 
элементы обладают сходными 
химическими свойствами.
Периодическая система состоит из 8 
групп. Каждая группа делится на главную и 
побочную.

Номер группы – максимальная 
валентность элемента



 Главные подгруппы– типические 
элементы  1 – 3 периодов и сходные с 
ними по свойствам элементы 4 – 7 
периодов (s-  и  р- элементы). 

Побочные подгруппы включают 
только металлы (d- элементы).



IV группа

                              C
                               Si  
Ti
                               Ge
Zr
                                Sn 
Hf
                                Pb
Ku

Главная 
подгруппа

Побочная 
подгруппа



До 19 века считалось, что атом 
неделим.
   
1895 год – Крукс – катодные лучи
(поток отрицательно заряженных 
частиц)  

1897 год – Томсон – открытие 
электрона       



   1909 год – Милликен – заряд и масса   
                                           электрона

   Заряд е−             1,60⋅10− 19    Кл

   Масса е−             9,11⋅10− 31    кг
                          (1/1840 массы атома Н) 



Модели атома
1888 год – Б.Н. Чичерин – планетарная 
                                              модель

1903 год – Томсон – статическая модель
                                   (пудинг с изюмом)

1911 год – Резерфорд – ядерная модель 



1912 – 1914 г. - Г. Мозли
Заряд ядра атома = порядковому номеру  
                                  элемента
1920 г. – Д. Чедвик
Число электронов = число протонов =
   = порядковый номер элемента

1933 г. – Д. Чедвик
Открытие нейтрона



Основные частицы, входящие в атом
1933 г.

Частицы Относитель-
ная масса

Относитель-
ный заряд

Протон   р 1,0073 +1
Нейтрон   n 1,0087 0
Электрон е− 0,00055 ≈ 0 − 1



Атомная масса : А = р + n

                 ядро: нуклоны = р + n     
Атом             
                  электроны



Постулаты   Н. Бора
   1. Электроны вращаются только по  
       определенным стационарным орбитам.
   
   2. Находясь на стационарной орбите, 
       электрон не излучает энергию.
   
   3. Возможны переходы электрона с одной 
       орбиты на другую, но это связано с 
       энергетическими изменениями.
    
    



1925 г. В. Гейзенберг, П. Дирак, Э. Шредингер
Квантово-механическая модель атома

   1. Электрон обладает свойствами и частицы, и 
       волны (корпускулярно-волновым дуализмом)

   2. Электрон не имеет точных значений 
       координат и импульса



 Оценка вероятности нахождения 
того или иного электрона в 
пространстве вокруг ядра 
производится математическим путем 
с помощью уравнения Шредингера 
(1926 г.)

Решение уравнения Шредингера – 
набор 3-х квантовых чисел, 
характеризующих движение 
электронов в атоме.



Строение электронных оболочек атомов

Электроны в атоме распределены по 
энергетическим уровням.

 Энергетические уровни нумеруют от ядра:
    ⊕   1;   2;   3;   4;   5;   6;   7     или
          К;  L;  M;  N;  O;  H;  Q    



Максимальное число электронов на уровне
                              Nmax = 2n2

Номер уровня 
(периода)

Nmax = 2n2

1 2
2 8
3 18
4 32



Орбитальное (побочное) квантовое число

(число Зоммерфельда)
определяет распределение электронов по 
подуровням внутри энергетического уровня и 
определяет форму электронного облака.





Последовательность заполнения атомных 
орбиталей в соответствии с их энергией

                                                       1s
                                                       2s               
                                          2p         3s
                                          3p         4s
                            3d          4p         5s
                            4d          5p         6s
               4f          5d          6p         7s
               5f          6d          7p                                



Орбитали Число ориентаций 
орбитали

Макс .  число 
электронов на 

орбитали

 (s-орбиталь) 1 2
 (р-орбиталь) 3 6
 (d-орбиталь) 5 10
 (f-орбиталь) 7 14



Электронная конфигурация
  это запись распределения электронов в 

его атомах по уровням, подуровням и 
орбиталям.

    Электронная конфигурация водорода
   номер периода →1 s 1 ← число е− на орбитали
                                                  ↑

                                                  тип орбитали



Электронные конфигурации элементов I и II периодов
Элемент Электронная 

конфигурация
Распределение 

электронов
Число 

валентных е−

Н 1s1 1s ⮃ 1

He 1s2 1s ⮃ 0

Li 1s22s1 2s ⮃ 1

Be 1s22s2 2s ⮃ 0 (2)

B 1s22s22p1 2s ⮃ 2p ⮃ 1(3)

C 1s22s22p2  2s ⮃ 2p ⮃  ⮃ 2 (4)

N 1s22s22p3 2s ⮃  2p ⮃  ⮃  ⮃ 3

O 1s22s22p4 2s ⮃  2p ⮃  ⮃  ⮃ 2
F 1s22s22p5 2s ⮃  2p  ⮃  ⮃  ⮃ 1

Ne 1s22s22p6 2s ⮃  2p  ⮃ ⮃ ⮃ 0



Периодичность
  объясняется повторением строения 

внешнего энергетического уровня.



Энергия ионизации, I, В - 
  это энергия необходимая для отрыва 

электрона от атома.

     Минимальную энергию ионизации 
имеют атомы щелочных и 
щелочноземельных металлов

  (I и II групп)



Сродство к электрону, Е, В - 
   энергия, которая выделяется при 

присоединении электрона к атому.

       Максимальное сродство к электрону 
имеют атомы галогенов (VII группа)



Электроотрицательность, χ

   характеризует способность атома 
притягивать электроны при образовании 
соединений.
(Л. Полинг, 1932 год)



Периодичность изменения свойств
Свойства В  группах В  

периодах
Энергия ионизации ↓ ←
Металлические свойства  ↓  ←
Способность терять е−

(восстановительные свойства)
↓ ←

Сродство к электрону ↑ →
Неметаллические свойства               ↑ →
Способность приобретать е−

(окислительные свойства)
↑ →

Электроотрицательность  ↑   →

Радиус атома ↓ ←



Современная формулировка 
Периодического Закона

     
        Свойства элементов, а также 

свойства их соединений находятся в 
периодической зависимости от 
величины заряда их атомных ядер.


