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__________________Періодичний закон і періодична система елементів__________________ 

3. ПЕРІОДИЧНИЙ ЗАКОН І ПЕРІОДИЧНА СИСТЕМА 

ЕЛЕМЕНТІВ Д. І. МЕНДЕЛЄЄВА
Розглянуто шляхи відкриття і сучасні уявлення про  періодичний закон Менделєєва Д.І., структуру періодичної системи елементів, енергію іонізації та спорідненість атомів з електроном, електронегативність.
3.1. Відкриття періодичного закону Д. І. Менделєєва

У ХІХ ст. вчені багато разів намагалися систематизувати хімічні елементи. До 1869 р. (тобто до виходу в світ роботи Д. І. Менделєєва) було опубліковано більше 30 робіт на цю тему. Проте визначних результатів не було досягнуто, тому що вони використовували неточні значення атомної маси елементів, шукали закономірну зміну властивостей лише для обмеженої кількості елементів, поєднаних найчастіше штучно у невеликі групи (тріади, тетради та ін.).

До 60-х років цього ж століття ідеї класифікації «носилися у повітрі». 
Д. І. Менделєєв писав: «... я використовував попередні дослідження Дюма, Гладсона, Петтенкофеля, Кремерса, Леннсона..., я вивчив їх і вони побудили мене шукати дійсний закон». На той час було відомо вже 63 елементи. 
Д. І. Менделєєв розклав їх у порядку зростання атомної маси і виявив у елементів через певні інтервали «виразну періодичність властивостей». Заслуга Д. І. Менделєєва в тому, що він не тільки використав атомні маси елементів, а й розглядав їх у сукупності з хімічними властивостями елементів. Періодична повторюваність схожих хімічних властивостей – це принципово нове положення, що ніким раніше не відмічалося.

Перша таблиця була опублікована Д. І. Менделєєвим у 1869 р. Вчений проявив велику сміливість при складанні таблиці, вказавши на неточно визначені атомні маси деяких елементів. Йому довелося розташувати деякі елементи (Sc, Ga, Ge, Au, Te, I, Ni, Co) всупереч відомим тоді величинам їх атомних мас, змінити атомні маси для інших елементів (Іn, La, Y, Cr, Сe, Th, U) і, нарешті, допустити необхідність існування ряду елементів, ще не відкритих (Sc, Ga, Ge, Hf).

В 1871 р. Д.І. Менделєєв навів у своїй статті розгорнений виклад періодичного закону: «Властивості елементів (а значить, і утворених ними простих і складних тіл) знаходяться у періодичній залежності від їх атомних мас».

Не обмежуючись допущенням існування ще не відкритих елементів, Дмитро Іванович на основі періодичного закону подав їх докладну хімічну характеристику. Найбільш детально визначені властивості Sc, Ga, Ge. 

У 1875 р. Лекок де Буабодран відкрив новий елемент, названий їм Галієм. Шведські хіміки Нільсон і Клеве в 1879 р. виділили елемент, названий Скандієм, а в 1886 р. Віклер відкрив Германій. Вивчення нових елементів виявило точний збіг експериментально визначених властивостей з передбаченими Д. І. Менделєєвим.

3.2. Сучасні уявлення про будову атома і періодичний закон
Незважаючи на відкриття періодичного закону, на початку ХХ ст. багато  питань залишилося ще не розв'язано. Наприклад, не до кінця вивчена причина періодичності розташування елементів.
Розвиток теорії будови атома уможливлював уточнення багатьох питань, пов'язаних з періодичним законом, та формулювання його по-новому: властивості елементів, а також форми й властивості їх сполук знаходяться у періодичній залежності від величини заряду їх атомних ядер (протонного числа).

Величина заряду ядра визначає загальне число електронів, що належить даному атому. Зміна кількості електронів на енергетичних рівнях при переході одного елемента до іншого викликає глибокі якісні зміни, що відрізняє хімічні елементи один від одного.

Наразі достеменно зрозуміла причина періодичності. Вона полягає у періодичній повторюваності однакових електронних конфігурацій. Як приклад розглянемо лужні метали: 

Li

1s2, 2s1
Na

1s2, 2s2, 2p6, 3s1
K

1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 4s1
Отже, електронні аналоги є аналогами хімічними. Зрозуміла також і нерівномірність періодичності. Вона пов'язана з неоднаковою кількістю підрівнів на різних енергетичних рівнях.

3.3. Структура періодичної системи Д.І. Менделєєва
Періодична система має вигляд горизонтальних і вертикальних рядів – періодів та груп.

Період – це послідовний ряд хімічних елементів, в атомах яких відбувається заповнення однакового числа електронних шарів. При цьому номер періоду співпадає зі значенням головного квантового числа n зовнішнього енергетичного рівня.
У періодичній системі 7 періодів. Вони вміщують відповідно 2, 8, 8, 18, 18, 32 і 18 елементів. Періоди починаються елементами, в атомах яких на новому енергетичному рівні з'являється перший s-електрон (атоми водню й лужних металів). Періоди закінчуються елементами, в атомах яких заповнений 
р-підрівень зовнішнього рівня шістьма електронами (інертні гази); перший період закінчується Гелієм, рівень якого закривається двома s-електронами. Номер періоду вказує на число рівнів в атомах, заповнених електронами (виняток – Паладій).
Є декілька варіантів періодичної системи. Основні з них: довго- і короткоперіодичні.

У зв'язку з тим, що довгий період вміщує 32 елементи, таблиця періодичної системи, що відображає будову електронної оболонки атомів, повинна базуватися на основі 32-кліткової форми. Така форма називається довгоперіодним варіантом.
У короткоперіодному варіанті таблиця поділена на 8 груп.
Група – це вертикальний ряд елементів з максимальним числом електронів на зовнішньому рівні, наприклад, Фосфор (3s23р3), який має 5 електронів на зовнішньому рівні відноситься до V групи. Елементи груп поділяються на підгрупи – головну та побічну.

Головні підгрупи періодичної системи складають s- і р-елементи. У побічних підгрупах розташовуються d-елементи. Кожний період, починаючи з четвертого,  поділений  на  два  ряди. f-елементи, які розташовані в 6 та 7 періодах складають два сімейства: лантаніди та актиніди.

Елементи трьох перших періодів називаються типовими і знаходяться в головних підгрупах. Побічні підгрупи починаються з четвертого періоду.

У головних підгрупах першої та другої груп розташовані s-елементи; у третій – восьмій – p-елементи. Кожний період закінчується інертним газом з електронною конфігурацією p6. У восьмій групі, побічній підгрупі, розташовані родини: Феруму, Рутенію і Осмію.
3.4. Енергія іонізації атомів
Хімічна природа елемента може бути оцінена його здатністю приєднувати або втрачати електрони. Здатність атомів втрачати електрони кількісно може оцінюватися енергією іонізації.

Енергією іонізації  називається кількість енергії, що потрібна для відриву електрона від незбудженого атома:
Ео + I = Е+ + ē, 
[image: image1.wmf]
де Ео – енергія нейтрального незбудженого атома; I – енергія іонізації; Е+ – енергія позитивно зарядженого іона. Енергію іонізації виражають у кілоджоулях на моль (кДж/моль) або в електрон-вольтах на атом (еВ/атом).

Значення енергії іонізації в еВ/атом чисельно дорівнює потенціалу іонізації у вольтах. Тому здатність атомів втрачати електрони можна характеризувати також потенціалом іонізації. Зміна потенціалу іонізації має яскраво виражений періодичний характер. Енергія іонізації характеризує відновні (металеві) властивості атомів і залежить від заряду ядра і радіуса атомів. Із збільшенням заряду ядра енергія іонізації підвищується, а із збільшенням радіуса атома – зменшується.

Енергія іонізації збільшується за періодом зліва направо і за групами  – знизу наверх (рис. 5). 
[image: image2]
Рис. 5. Зміна металевих властивостей елементів періодичної системи залежно від енергії іонізації

Відповідно до цього металеві властивості атомів збільшуються за періодом справа наліво і за групами –  зверху донизу. Найменшу енергію іонізації мають атоми  Fr – найсильнішого металу.

3.5. Спорідненість атомів з електроном
Здатність атомів приєднувати електрони кількісно характеризується спорідненістю до електрона. 

Спорідненістю до електрона називається кількість енергії, яка виділяється під час приєднання електрона до нейтрального незбудженого атома: 

Eo + ē = E¯ + E, 

де Eo – енергія нейтрального незбудженого атома; E¯ –​ енергія негативно зарядженого іона; E – енергія спорідненості до електрона, кДж/моль або  еВ/атом.
Спорідненість до електрона характеризує окисні неметалеві властивості атомів (рис. 6). Вона збільшується зі збільшенням заряду ядра і зменшенням радіуса атома. 
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Рис. 6. Зміна неметалевих властивостей елементів періодичної системи залежно від енергії спорідненості до електрона

Зі збільшенням спорідненості до електрона підвищуються неметалеві властивості. Інакше кажучи, підвищення неметалевих властивостей відбувається знизу наверх за групами і зліва направо за періодами. Найсильнішим неметалом є Флуор.

3.6. Електронегативність атомів

Здатність атомів при утворенні сполук притягати електрони інших атомів чи віддавати їх визначається величиною енергії іонізації та спорідненості до електрона. Л. Полінг ввів поняття електронегативності ( 
[image: image4.wmf]e

 ). Чисельно вона дорівнює півсумі енергій І та Е:
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 – електронегативність, кДж/моль або еВ/атом.

На практиці зручніше користуватися відносними значеннями електронегативності. За одиницю прийнято електронегативність атома елемента Літію. Найвище значення електронегативності має Флуор (
[image: image8.wmf]e

 = 4).

Електронегативність широко застосовується при визначенні типів хімічного зв’язку, полярності зв’язку, вивченні будови молекул та ін. 

Метали мають меншу електронегативність порівняно з неметалами.

Таким чином, періодичний закон і періодична система елементів встановлюють зв'язок між елементами, пояснюють закономірності розташування хімічних елементів у земній корі, визначають можливість взаємного перетворення й синтезу елементів і є основоположними для хіміків, фізиків, металургів, геологів та інших спеціалістів.

Періодична система є відображенням основних законів діалектичного матеріалізму: переходу кількісних змін в якісні (зміни властивостей елементів з підвищенням порядкового номера тощо) та єдності й боротьби протилежностей (амфотерні властивості елементів і сполук).
Питання для самоперевірки

 1. Що таке енергія іонізації? 
 2. Що таке електронегативність?

 3. Електронегативність якого елементу прийнято за умовну одиницю?
 4. Що таке спорідненість до електрона? У яких одиницях вона виражається? 
 5. Як змінюється окиснювальна активність неметалів у періоді із збільшенням порядкового номера?  

 6. Яке сучасне формулювання періодичного закону?
Контрольні завдання

3.1. Побудуйте графік залежності енергії іонізації від атомного номера для елементів головної підгрупи першої групи періодичної системи. Встановіть закономірність.

3.2. Якому елементу притаманні найбільш металеві властивості?
3.3. Як змінюється електронегативність p-елементів у періоді зі збільшенням порядкового номера? 

3.4. Як змінюється електронегативність p-елементів у групі періодичної системи зі збільшенням порядкового номера?

3.5. Який елемент має найбільш високе значення електронегативності? Чому воно дорівнює? 
3.6. У якого елемента четвертого періоду ( Хрому або Селену (   сильніше  виражені металеві властивості? 

Вивчення матеріалу допоможе студентам зрозуміти закономірність розташування елементів у таблиці 

Д.І. Менделєєва з урахуванням періодичного закону, хімічну будову і властивості хімічних елементів.

      І





Металеві


 властивості





Неметалеві


властивості


властивості











32
35

_1008548583.unknown

_1008548584.unknown

_1008548581.unknown

_1008548582.unknown

_1008548580.unknown

_1008548579.unknown

