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Периодический  закон  Д.И. Менделеева.
   Современная  формулировка  периодического  закона  Д.И. 

Менделеева:  Свойства  элементов  и  их  соединений  
находятся  в  периодической  зависимости  от  заряда  ядра  
(порядкового  номера)  элемента.  В  классической  
формулировке  -  от  атомного  веса.

Графическое изображение периодического закона 
– это периодическая система химических элементов.
   Положение   элемента  в  периодической  системе  однозначно  

связано с  его  электронным  строением



малые

большие





Периодическая система химических элементов

2. Каждый  период  начинается  с  s- элемента  (заполняется  s-
подуровень).
3. Номер  группы  для   элементов  главных   подгрупп  
соответствует  числу  электронов  на  внешнем  уровне  (т. к.  
максимальное  число  электронов  на  внешнем  уровне  = 8,  
число  групп  в  системе  8).



Структура периодической системы

Периодическая система состоит из семи периодов, 
десяти рядов и восьми групп. 

Период – это последовательность элементов, 
атомы которых имеют одинаковое число 
электронных слоев. 

Номер  периода  совпадает  со  значением  главного  квантового  
числа  n  внешнего  уровня.

 
Периоды  на: 
малые (1-3), большие (4-7).

Отдельно выведены два ряда: лантаноиды (св-ва 
сходны с лантаном и между собой); актиноиды (св-ва 
сходны с актинием и между собой).



Номер 
периода 

Заполняемые энергетические 
подуровни 

Максимальное 
элементов 

число 

1 1s 2 
2 2s 2p 8 
3 3s 3p 8 
4 4s 3d 4p 18 
5 5s 4d 5p 18 
6 6s 4f 5d 6p 32 
7 7s 5f 6d 7p 32 

 

7 периодов

Номер  периода  совпадает  со  значением  главного  квантового  числа  n  
внешнего  уровня.



Периоды

•В зависимости от того, какой энергетический подуровень 
заполняется электронами последним, различают четыре 
электронных семейства s-, p-, d-, f- элементов:

1) s- элементы – последним заполняется s- подуровень внешнего 

энергетического уровня;

2)p- элементы – p- подуровень внешнего энергетического уровня;

3) d- элементы – d- подуровень предпоследнего энергетического 

уровня;

4)f- элементы – f- подуровень третьего снаружи уровня.



• Каждый из периодов (исключая первый) начинается 
типичным металлом (металл щелочной группы) и 
заканчивается благородным газом, которому 
предшествует неметалл, т.е. в периоде с увеличением 
заряда ядра атомов наблюдается постепенное 
изменение свойств от металлических к типично 
неметаллическим.



Периоды

• Первые три периода (малые) содержат только s- и p- элементы, у 
которых наиболее отчетливо проявляются отличия в свойствах.

• Остальные 4 периода называются большими (двухрядными в 
короткой 8-клеточной)

• Четвертый и пятый периоды содержат вставные декады из 10d- 
элементов каждая, называемая переходными

• (соответственно элементы Sc ÷ Zn Y) 
     Порядк.номер : 21   30 39 48



Периоды

• Шестой период, кроме переходных металлов 6s25d1-10 имеет вторую 
вставку из 14 f-элементов, именуемых лантаноидами ( 58Ce ÷ 71Lu), 
т.е. после 57La идет застройка электронами 4 подуровня.

• Седьмой период содержит неполную декаду d-элементов (они 
представлены лишь началом вставки), а есть вставки 14 f-
элементов, называемых актиноидами (90Th ÷103Lr), т.е. после 89Ac в 
седьмом периоде идет застройка электронами 5f-подуровня.

• Лантаноиды и актиноиды обычно выносятся за пределы таблицы.



Внутри периода

1. Возрастает:
    I             II           III           IV           V           VI         VII         VIII
   Li          Be           B            C            N           O           F            Ne
   +3           +4         +5          +6          +7          +8         +9          +10
   2  1          2 2       2 3         2 4         2 5         2 6        2 7          2 8
Заряд
Число  электронов  на  внешнем  уровне 
Высшая  степень  окисления  Li+1   Be+2   B+3   C+4  N+5

Электроотрицательность 
Неметаллические (окислительные)  свойства



Группа

• Группа  -  вертикальный  ряд,  в  котором  друг  под  другом  
расположены  сходные  между  собой  элементы.   Выделяют  
главные  и  побочные  под-группы:  

• главные  образованы  элементами  малых  периодов  и   
сходными  с  ними  по  свойствам  элементами  больших  
периодов;  

• побочные  подгруппы - элементами  больших  периодов.
• Положение в группах s- и p- элементов определяется общим 

числом электронов внешнего энергетического уровня.
• Например, P (3s2 3p3), имеющий на внешнем уровне 5е, относится 

к V группе; Ar (3s23p6) – к VIII группе; Ca (4s2)- к II группе и т.д.



Группы

• Положение в группах d- элементов обуславливается 
общим числом s- электронов внешнего и d-электронов 
предвнешнего уровней.

• По этому признаку первые 6 элементов каждого 
семейства d- элементов располагаются в одной из 
соответствующих групп: Sc (4s23d1), в III группе; Mu 
(4s23d5) в VII группе; Fe (4s23d6) в VIII группе и т.д. Zn 
(4s23d10), у которого предвнешний уровень завершен и 
внешними являются 4s2- электроны, относятся во II 
группе.



Элементы групп подразделяются на подгруппы:

• s- и p- элементы составляют главную подгруппу или 
подгруппу А,

• d- элементы побочную или подгруппу В. Элементы, 
размещенные на одной вертикали в подгруппе, являются 
аналогами, а в группе – неполными аналогами.

• Элементы I А подгруппы называются щелочными 
металлами, а II А (кроме Be) –щелочно-земельными.



Группы

• Номер группы соответствует числу валентных электронов и равен 
высшей валентности и высшей степени окисления атомов в 
возбужденном состоянии (исключение составляют O, F, Br, At, 
Po, Fe, Cu, Ag, Au и большинство благородных газов).

• У s- и p- элементов валентными являются электроны внешнего 
уровня n,    у d- электронов s- электроны внешнего уровня n 
и d- электроны предвнешнего уровня (n-1).



• Степень окисления - это условный заряд атома в молекуле, исходя из предположения, 
что молекула состоит из ионов.

• Итак максимальная степень окисления соответствует номеру  группы , а 
минимальная степень для неметаллов равна –(8- номер группы).

• Примеры:
• 1)  17 Cl 1s22s22p63s23p5     ↑↓  ↑↓  ↑↓ ↑
•         ( YII гр.)     валентные          3S        3P
•                                электроны       нормальное
•                                                                   cостояние В CL=1
• возбужденное + Е 
• →CL*1
• 1) ↑↓ ↑↓  ↑ ↑ ↑ − − − − 
•                3s            3p 3d

• 2) ↑↓ ↑↑ ↑ ↑ ↑    − − −
•                3s         3p    3d

• 3) ↑ ↑ ↑↑ ↑ ↑ ↑    − − 
•                3s            3p      3d
• BСl * = 3, 5,7





Периодичность изменения свойств химических элементов
 
 

• Периодическая зависимость элементов от заряда 
ядра атомов распространяется на самые 
разнообразные химические и физические 
характеристики элементов: атомные и ионные 
радиусы, ионизационные потенциалы, сродство к 
электрону, электроотрицательность, степень 
окисления, окислительно-восстановительные 
свойства и др.



АТОМНЫЕ И ИОННЫЕ РАДИУСЫ ЭЛЕМЕНТОВ.

• Химические свойства элемента определяются его 
способностью образовывать соединения с другими 
элементами.

• В наибольшей мере эти свойства зависят от размера 
атома или иона, им образованного

• Атомные радиусы rат в периоде слева направо 
уменьшаются. Это объясняется тем, что внутри периода 
число электронных слоев остается постоянным, а заряд 
ядра атомов растет, увеличивая притяжение внешних 
электронной оболочки.





Сравнение атомных радиусов с Ионными Радиусами

В изменении радиусов ионов наблюдается так же периодичность, причем
rаниона > rатома > rкатиона



ЭНЕРГИЯ ИОНИЗАЦИИ (потенциал ионизации ПИ)

• Потенциал  ионизации  I  -  наименьшее  значение  энергии,   
необходимое  для  отрыва  одного  электрона  от  атома.  Эта  
энергия  увеличивается  в  периоде,  а  в  группе  уменьшается 
 с  ростом  порядкового  номера.
                Э ─ е →  Э+ ─ ЭИ

•            атом эл катионы
• Например:
• Na ─ e → Na+─ 490 кДж

ЭИ количественно характеризует энергию связи электрона 
в атоме.
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Энергия ионизации является мерой восстановительных свойств, или мерой 
металличности элемента. Чем < ЭИ, тем > восстановительная способность элемента, тем 
он более выраженный металл.



СРОДСТВО К ЭЛЕКТРОНУ (энергия сродства к электрону ЭС)

• Энергия   сродства   к   электрону  Е  -  энергия,  которая  
выделяется  при  присоединении  е-  к  атому  (выигрыш  
энергии),  эВ,  Дж (кал)/ г-атом.

X (g) + e-            X-
(g)

F (g) + e-            F-
(g)

DH = -328 kJ/mol EA = +328 kJ/mol

Поскольку присоединять электроны способны элементы – 
окислители, постольку ЭС характеризует количественно окислительные 
свойства атомов. В периоде увеличивается, в группах уменьшается



ЭЛЕКТРООТРИЦАТЕЛЬНОСТЬ (ЭО)

• Электроотрицательность (ЭО) – условная величина, 
характеризующая способность атома в молекуле притягивать к 
себе электроны.
Элем
ент K Na Li Mg H S C J Br Cl N O F 

c 0.8 0.9 1.0 1.2 2.1 2.5 2.5 2.5 2.8 3.0 3.0 3.5 4.0 

Чем больше электроотрицательность, тем сильнее у элемента 
выражены неметаллические свойства. 

Как правило, неметаллы имеют ЭО больше двух. У металлов значение ЭО меньше двух.
Некоторые элементы (B,Si,Ge,As,Te ) со  значениями электроотрицательности, близкими к 2,
способны проявлять промежуточные свойства. 



Изменение электроотрицательности в Периодической системе

• С увеличением порядкового номера элементов ЭО изменяется 
периодически.

• В периоде она растёт слева направо при накоплении электронов на 
внешнем слое. 

• В группе она убывает сверху вниз при увеличении числа электронных 
слоёв и увеличении атомных радиусов.  

•   
• Наибольшей ЭО в каждом периоде обладают самые маленькие атомы с 

семью внешними электронами — атомы галогенов (инертные газы 
соединений не образуют).

•  
• Наименьшая ЭО в периоде у самого большого атома с одним внешним 

электроном — атома щелочного металла.



• Обратите внимание!
• Значения электроотрицательности элементов позволяют определить
 - заряды атомов в соединении;     
 - сдвиг электронов при образовании химической связи.
• Пример:
• Хлор и сера расположены в третьем периоде. Электроотрицательность по периоду возрастает 

слева направо. ЭО хлора больше ЭО серы, значит, электроны будут сдвинуты от серы к хлору. 
Заряд атома серы будет положительным, а хлора — отрицательным.

                Sδ+→Clδ− 

•  Проверим вывод по шкале Полинга. Электроотрицательность хлора равна 3, а 
электроотрицательность серы — 2,5. Хлор более электроотрицательный.

• Пример:
• Кислород и сера расположены в шестой А группе. Электроотрицательность по группе сверху вниз 

уменьшается. ЭО кислорода больше ЭО серы, значит, электроны будут сдвинуты от серы к 
кислороду. Атом серы имеет положительный заряд, а кислорода  — отрицательный.

               Sδ+→Oδ−

• По шкале Полинга электроотрицательность кислорода равна 3,5, а электроотрицательность серы 
— 2,5. Более электроотрицательный кислород.



• Характеристика     Период     Главная  п/гр
1. Радиус  атома         ← ↓
2. Потенциал  ионизации               → ↑
3. Энергия  сродства  к   е-         → ↑
4. Электроотрицательность         →  ↑
5. Неметаллические →  ↑
       (окислительные)  свойства
6. Металлические  ←  ↓
       (восстановительные)  св-ва  
7. Кислотный  характер  оксидов  →  ↑
8. Основный  характер  оксидов ← ↓



Кислотные свойства кислот, образованных элементами одного 
периода:

H3BO3   -    H2CO3   -    H2SO4

Кислотные свойства кислот, образованных элементами одной 
подгруппы: 

H2SO4

H2SeO3       

      

H6TeO6



Кислотные свойства кислот, образованных 
элементом в различных СО:
         +5                                                               +6

  HNO3                                          H2SO4 
        +3                                                                                            +4

  HNO2                                          H2SO3



As - s2р3,  Se - s2р4,  Br - s2р5

(3-ий  период):  NaOH (щел) → Mg(OH)2 (осн) → Al(OH)3 (амфот. 
 гидроксид) → H2SiO3 (слабая  к-та) →  H3PO4 (к-та  средней  
силы) → H2SO4 (сильная  к-та) → HClO4 (очень сильная  к-та).

Пример.  Какую  высшую  и  низшую  степень  окисления  (СО) 
 проявляют  As,  Se,  Br?

Высшую  СО   элемента  определяет  №  группы  в  табл.  
Менделеева.  Низшая  СО  -  условный  заряд,  который  
приобретает  атом  при  присоединении  того  количества  е- ,  
которое  необходимо  для  образования  устойчивой  оболочки  
из  8 е- 

(ns2nр6 ).

Изменение  кислотно-основных  свойств  гидроксидов:



• Элемент            СО Формулы  соед.
  высшая     низшая

As +5 -3 Н3AsО4,  Н3As
     Se     +6 -2  SeО3, Na2Se
 Br    +7 -1 HBrO4, КBrО2,  КBr
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