
1.Периодический закон и периодическая система.                 
2. Периодичность изменения свойств элементов в 
периодах и группах. 

3.Закономерность изменения кислотно-основных  и 
окислительно-восстановительных свойств 
соединений в периодах и группах.



  Одним из важнейших событии в химии было открытие 
периодического закона, открытое  в 1869г русским ученным Д.И. 
Менделеевым. 

   Периодический закон: «Свойства простых тел, а также формы и 
свойства соединений элементов находятся в периодической 
зависимости от зарядов ядер их атомов»







⚫ Радиус атома. За радиус свободного атома принимают 
положение главного максимума плотности внешних электронных 
оболочек. Это так называемый орбитальный радиус. 

⚫  В периодах орбитальные атомные радиусы по мере увеличения 
заряда ядра Z в общем монотонно уменьшаются из-за роста 
степени взаимодействия внешних электронов с ядром.

⚫ В подгруппах радиусы в основном увеличиваются из-за 
возрастания числа электронных оболочек.



Изменение радиуса в периоде и 
группе



⚫ Энергией ионизации атома I называется количество энергии, 
необходимое для отрыва электрона от невозбужденного атома или 
иона. Э+ – e– = Э+  

⚫ Энергия ионизации является очень важной характеристикой 
атомов, от нее в значительной степени зависят характер и 
прочность химической связи. От энергии ионизации зависят 
также восстановительные свойства атомов, поскольку чем меньше 
энергия ионизации-, тем легче атом отдает электрон.



Изменение энергии ионизации элементов в 
периодах и группах





⚫ Сродство к электрону 



Тенденции изменения важнейших физических 
характеристик атомов элементов в группе и 
периоде



⚫ Валентность атома – это его способность образовывать 
определенное число химических связей с другими атомами.

⚫ Электроны, которые принимают участие в образовании 
химических связей называются валентными. 



⚫ Валентные возможности  атома определяются:
⚫  числом неспаренных электронов
⚫ числом пустых орбиталей
⚫ наличием неподеленных электронных пар

⚫ Основное  и возбужденное состояние атома углерода:



Валентность у неметаллов:
     У неметаллов проявляются в основном две валентности: высшая, равная номеру группы, 

и низшая, равная разности между числом 8 и номером группы, в которой  находится 
данный элемент. Например, сера S имеет высшую валентность 6 и низшую 2  (8-6=2), 
фосфор Р – валентности 5 и 3 (8-5 = 3) 

⚫ 1)При соединений неметаллов с металлами  неметаллы проявляют низшую валентность. 
    Например, NaCl ( при соединении хлора с натрием хлор проявляет низшую валентность 1 

) 
⚫ 2) При соединений неметаллов с водородом, также проявляют низшую валентность 
⚫ 3)  При соединении неметалла с неметаллом, то высшую валентность  проявит тот, кто 

стоит ближе к диагонали (границе), т.е. тот химический элемент , который стоит  в 
таблице Менделеева ниже и левее. Например, при соединении серы и кислородом сера 
проявляет высшую валентность 6, а кислород – низшую 2. И кислород, и сера стоят в 
одном ряду, но сера стоит ниже кислорода, то есть ближе к диагонали. Или, например, 
при соединении кремния и углерода. Оба элемента стоят в одном ряду, но кремний 
находится ниже углерода, значит   у него высшая валентность 4, а углерода низшая  
валентность, тоже 4 (8-4=4)



⚫ Степень окисления – это условный заряд, который получает 
атом в результате полной отдачи (принятия) электронов, исходя 
из условия, что все связи в соединении ионные.

⚫ Степень окисления может быть равна валентности, если в 
соединении нет ковалентных неполярных связей. 













Температуры кипения гидридов некоторых p-элементов
⚫ Обычно с увеличением молекулярной массы 

температуры кипения и плавления 
соединений увеличиваются. Ожидаемый ход 
кривой наблюдается только для водородных 
соединений IVА группы (CH4, SiH4, CeH4, 
SnH4), в трех других рассмотренных группах 
обнаруживаются аномально высокие точки 
кипения для NH3, H2O, NF. 

⚫ Это объясняется образованием из молекул 
этих веществ ассоциатов –H–F...H–F... за 
счет водородной связи *).

⚫  Интересно отметить, что наиболее прочной 
является водородная связь между молекулами 
HF, т. к. фтор – наиболее  
электроотрицательный элемент, однако, как 
видно из рис., самая высокая температура 
кипения у воды. Объясняется это тем, что 
каждая молекула воды может образовать две 
водородные связи, тогда как молекула 
фтористого водорода – только одну.


