Закономірності взаємозв’язку положення хімічного елементу в періодичній системі, його фізичних, хімічних властивостей та утворюваних їм сполук.

План
1. Загальні закономірності залежності властивостей хімічних елементів від їх положення в ПСХЕ……………………………………………………………….4

2. Залежність фізичних властивостей…………………………………………..9

3. Залежність хімічних властивостей………………………………………….12

ВИСНОВКИ…………………………………………………………………….20

Список використаної літератури………………………………………………24

В середині XIX століття було відомо 63 хімічних елементів. Вчені намагалися знайти закономірності в цьому наборі.

Д.І. Менделєєв опублікував свою першу схему періодичної таблиці у 1869 році (стаття «Співвідношення властивостей з атомною масою елементів).

Сутність відкриття Менделєєва полягало в тому, що з ростом атомної маси хімічних елементів їх властивості змінюються не монотонно, а періодично. Після певної кількості різних за властивостями елементів, розташованих за зростанням атомної маси, властивості починають повторюватися. Наприклад, натрій подібний до калію, фтор подібний до хлору, а золото подібно до серебра та міді. Звісно, властивості не повторюються в точності, до них додаються й деякі зміни. Відмінністю роботи Менделєєва від робот його попередників було те, що основ для класифікації елементів у Менделєєва було дві, а не одна, — атомна маса та хімічна подібність. У 1871 році на основі цих робіт Менделєєв сформував Періодичний закон, форма якого з часом була дещо вдосконалена.

Завдяки розумінню цієї періодичності, залежності положення елементу у таблиці, Менделєєв зміг навіть передбачити не тільки можливість існування галію, скандію та германію, але й їхні фізичні та хімічні властивості.

Загальні закономірності залежності властивостей хімічних елементів від їх положення в ПСХЕ
Періодична таблиця систематизує не тільки елементи, але й їхні різноманітні властивості. Часто буває достатньо мати перед очами Періодичну таблицю для того, щоб правильно відповісти на багато питань.

Поглянемо на Періодичну таблицю. Окрім глибокого фундаментального зв’язку між елементами, вона відображає ряд корисних для вивчення хімії закономірностей. Розглянемо найважливіші з них:
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Закономірності, що пов’язані з металічними та неметалічними властивостями елементів

1. При переміщенні вздовж періоду справа наліво металічні властивості елементів посилюються. В зворотному напрямку зростають неметалічні. 

Це пояснюється тим, що правіше знаходяться елементи, електронні оболонки яких ближче до октету. Елементи в правій частині періоду менш схильні до віддачі своїх електронів задля утворення металічного зв’язку .

Наприклад, карбон — більш виражений неметал, ніж його сусід за періодом бор, а нітроген має ще більш ярко виражені неметалічні властивості, ніж карбон.

Зліва направо в періоді також зростає й заряд ядра. Отже, зростає притягання валентних електронів до ядра та ускладнюється їх віддача. Навпаки, s-елементи в лівій частині таблиці мають мало електронів на зовнішній оболонці й менший заряд ядра, що сприяє утворенню саме металічного зв’язку. За зрозумілим виключенням водню та гелію (їх оболонки близькі до завершення або завершені), усі s-елементи є металами; p-элементи можуть бути як металами, так і неметалами, в залежності від того, в якій — лівій чи правій — частині таблиці вони знаходяться.

Переважна кількість елементів є металами і тільки 22 елементи відносять до неметалів: це H, B, C, Si, N, P, As, O, S, Se, Te, а також усі галогени та інертні гази. Деякі елементи, у зв’язку з тим, що вони можуть виявляти лише слабкі металічні властивості, відносять до полуметалів (B, Si, Ge, As, Sb, Te, Bi, Po).

Деякі напівметали (силіцій, германій) є напівпровідниками. Напівпровідникові властивості цих елементів пояснюються багатьма складними причинами, але одна з них — суттєво менша (хоча й не нулева) електропровідність, яка пояснюється слабким металічним зв’язком. Роль напівпровідників в електронній техніці надзвичайно важлива.

2. При переміщенні зверху вниз уздовж  груп посилюються металічні властивості. Це пов’язано з тим, що нижче в групах розташовані елементи, що вже мають досить багато заповнених електронних оболонок. Їх зовнішні оболонки знаходяться далі від ядра. Вони відділені від ядра більш товстим шаром з нижніх електронних оболонок, тому електрони зовнішніх рівней утримуються слабіше.

Закономірності, що пов’язані з окисно-відновлювальними властивостями. Зміна електронегативності елементів.

3. Перелічені вище причини пояснюють, чому зліва направо посилюються окисні властивості, а зверху вниз — відновні властивості елементів.

Остання закономірність розповсюджується навіть на такі незвичайні елементи, як інертні гази. «Важким» благородним газам на зразок криптона та ксенона, що знаходяться у нижній частині групи, вдається «відібрати» електрони та отримати їх сполуки із сильними окисниками (фтором та киснем), а для «легких» гелія, неона та аргона це здійснити не вдається.

У правому верхньому кутку таблиці знаходиться найактивніший неметал-окисник фтор, а в лівому нижньому — найактивніший метал-відновник цезій. Цезій настільки активний, що самозаймається на повітрі.

4. За тією ж причиною, що й окисні властивості елементів, їх електронегативність також зростає зліва направо, досягаючи максимуму в галогенів. Не останню роль в цьому грає ступінь завершеності валентної оболонки, її близькість до октету.

5. При переміщенні зверху вниз за групами електронегативність зменшується. Це пов’язано зі зростанням числа електронних оболонок, на останній з яких електрони притягуються до ядра все слабше та слабше.

Закономірності, пов’язані з розмірами атомів

6. Розміри атомів (атомні радіуси) при переміщенні зліва направо вздовж періоду зменшуються. Це пояснюється тим, що електрони все сильніше притягуються до ядра зі зростанням заряду ядра. Навіть збільшення кількості електронів на зовнішній оболонці (наприклад, фтору у порівнянні з киснем) не призводить до збільшення розмірів атома. Навпаки, розміри атома фтору менші, ніж атома кисню.
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Прим.: Атомні радіуси подані в ангстремах (1 А = 10-8 см).

7. При переміщенні зверху вниз атомні радіуси елементів зростають, тому що заповнено більше електронних оболонок.

Г) закономірності, пов’язані з валентністю елементів.

8. Елементи однієї й тієї ж підгрупи (в короткій формі) або групи (в довгій) мають аналогічну конфігурацію зовнішніх електронних оболонок, отже й однакову валентність у сполуках з іншими елементами.

9. s-елементи мають валентності, що співпадають з номером їх групи (в будь-якій формі таблиці).

10. p-елементи мають найбільшу можливу для них валентність, що дорівнює номеру групи у короткій формі Періодичної таблиці. Крім того, вони можуть мати валентність, що дорівнює  різниці між числом 8 (октет) та номером їх групи в короткій формі таблиці (цей номер співпадає з числом електронів на зовнішній оболонці).

11. d-елементи зазвичай мають декілька різних валентностей, які не можна точно передбачити за номером групи. 

12. Не тільки елементи, але й їхні сполуки — оксиди, гідриди, сполуки з галогенами — виявляють періодичність. Для кожної групи елементів можна записати формули сполук, які періодично «повторюються» (тобто можуть бути записані у вигляді узагальненої формули).

Наприклад:

	LiCl
	BeO
	BCl3
	H2O
	 HF

	NaCl
	MgO
	AlCl3
	H2S
	  HCl

	KCl
	CaO
	GaCl3
	H2Se
	   HBr

	. . . . . .
	. . . . . .
	. . . . . .
	. . . . . .
	. . . .

	RCl
	RO
	RCl3
	H2R
	HR

	хлориди
	оксиди
	хлориди
	гідриди
	гідриди


Таким чином, ми розглянули найважливіші закономірності, що спостерігаються у періодах та групах Періодичної таблиці Д.І. Менделєєва. Тепер можна перейти від загальних до більш детальних характеристик змін властивостей елементу залежно від його положення у періодичній системі.

Залежність фізичних властивостей
В цьому розділі буде подаватися фактичний довідниковий матеріал стосовно фізичних властивостей елементів за деякими групами. Усі залежності описані вище, тому далі будуть даватися лише небагато чисельні коментарі щодо змін властивостей елементів.

1-А група: Li, Na, K, Rb, Cs, Fr. Цим елементам відповідають наступні (за зростанням заряду ядра в атомі елемента) значення:

а) потенціалу іонізації (В):  5,392 / 5,139 / 4,34 / 4,18 /  3,89 / 3,98;

б) спорідненості до електрона (еВ): 0,59 / 0,54 / 0,47 / 0,42 / 0,39 / - ;

в) електронегативності: 0,97 / 1,01 / 0,91 / 0,89 / 0,86 / 0,86;

г) тип кристалічної гратки: кубічна об’ємоцентрована;

д) колір: для Li, Na, K, Rb — сріблясто-білий, Cs — жовтий, Fr - ?;

е) температура плавлення ºС: 180,69 / 97,96 / 63,8 / 39,2 / 28,55 / 27.

1-В група: Cu, Ag, Au. Характеристика:

а) потенціал іонізації (В): 7,7264 / 7,5763 / 9,2258;

б) спорідненість до електрону (еВ): 1,8 / 1,301 / 2,3086;

в) електронегативність: 1,75 / 1,42 / 1,42;

г) тип кристалічної гратки: кубічна гранецентрована;

д) колір: червоний / білий / жовтий;

е) температура плавлення ºС: 1083,6 /  962,08 / 1064,58.

4-А група: C, Si, Ge, Sn, Pb. Характеристика:

а) потенціал іонізації (В): 11,2604 / 8,1517 / 7,900 / 7,3439 / 7,4168;

б) спорідненість до електрону (еВ): 1,27 / 1,36 / 1,74 / 1,03 / 1,03;

в) електронегативність: 2,50 / 1,74 / 2,02 / 1,72 / 1,55;

г) тип кристалічної гратки: C, Si, Ge — атомна, Sn, Pb — металічна;

д) колір: чорний / сріблясто-сірий / сірувато-білий / сірий / сіньов.-сірий;

е) температура плавлення ºС: 3547 / 1410 / 937 / 231,9 / 327,4.

5-А група: N, P, As, Sb, Bi. Характеристика:

а) потенціал іонізації (В): 14,53 / 10,48 / 9,81 / 8,64 / 7,29;

б) спорідненість до електрону (еВ): -0,21 / 0,8 / 1,07 / 0,94 / 0,95;

в) електронегативність: 3,07 / 2,1 / 2,2 / 1,82 / 1,67;

г) тип кристалічної гратки: газ / молек. / інші — атомна ромбоедрична;

д) колір: безбарв. / (білий/червоний/чорний) / інші — сріб.-білий;

е) температура плавлення ºС: -209,71 / 410 / 817 / 630,89 / 271,5.

7-А група: F, Cl, Br, I, At. Характеристика:

а) потенціал іонізації (В): 17,42 / 12,96 / 11,84 / 10,45 / 9,20;

б) спорідненість до електрону (еВ): 3,45 / 3,61 / 3,37 / 3,08 / 0,145;

в) електронегативність: 4,10 / 2,83 / 2,74 / 2,21 / 1,96;

г) тип кристалічної гратки (н.у.): газ / газ / рідина / молекулярна / молек.;

д) колір: жовт. / жовт.-зелений / черв.-бурий / чорно-фіол. / чорно-синій;

е) температура плавлення ºС: -219,47 / -100,83 / -7,1 / 113,7 / 302.

8-В група: Fe, Co, Ni. Характеристика:

а) потенціал іонізації (В): 7,893 / 7,866 / 7,635;

б) спорідненість до електрону (еВ): 0,58 / 0,94 / 1,28;

в) електронегативність: 1,64 / 1,70 / 1,75;

г) тип кристалічної гратки: кубічна об’ємоцентрована / гексагональна / кубічна гранецентрована;

д) колір: сріб.-сірий / сріб.-блакитний / сріб.-білий;

е) температура плавлення ºС: 1535 / 1493 / 1453.

На цих прикладах ми можемо бачити закономірну зміну фізичних властивостей елементів у залежності від положення елемента в ПСХЕ Д.І. Менделєєва. Але є небагаточисельні незбіжності, які пояснюються особливостями будови конкретного атома.

Залежність хімічних властивостей
Для тих самих груп, фізичні властивості елементів яких були розглянуті у попередньому розділі, нижче будуть розглянуті хімічні властивості елементів цих груп.

1-А група: Li, Na, K, Rb, Cs, Fr. 

Хімічні властивості:

Характерною рисою будови атомів лужних металів, є наявність одного електрона на зовнішній електронній оболонці. Завдяки цьому всі вони з легкістю віддають електрон, переходячи до закінченої електронної оболонки попередньої оболонки і є дуже сильними відновниками.

Хоча лужні метали надзвичайно поширені на Землі, у природі вони існують винятково у вигляді сполук через високу відновлювальну активність.

4Li + O2 = 2Li2O

4Na + O2 = 2Na2O

4K + O2 = 2K2O

Реагують із водою:

2Na + 2H2O = 2NaOH + H2
Реагують із неметалами:

2Na + S = Na2S
2K + Br2 = 2KBr

1-В група: Cu, Ag, Au.

Хімічні властивості:

1) Мідь — малоактивний метал, в електрохімічному ряду напруг вона стоїть правіше за водень. Вона не взаємодіє з водою, розчинами лугів, соляною і розбавленою сірчаною кислотою. Проте в кислотах — сильних окислювачах (наприклад, у азотній і концентрованій сірчаній) — мідь розчиняється:

3Cu + 8HNO3 → 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4Н2О
2) Елемент срібло легко відновлюється до металів зі сполук і утворює комплексні сполуки. Це є малоактивний метал, внаслідок хімічної стійкості, тому його відносять до благородних металів. Срібло нерозчинне в розведених мінеральних кислотах, легко розчинне в тих кислотах, які проявляють окисні властивості – в азотній кислоті (НNO3) і концентрованій сірчаній (Н2SO4).

При дії лугів на розчини солей срібла утворюється гідрат окису срібла. Нагрівання гідрату окису срібла понад 60о дає окис срібла:

2AgOH → Ag2O + H2O
При дії на розчини солей срібла сірководню утворюється стійке сірчисте срібло:

2AgNO3 + H2S = Ag2S +2HNO3
Сірчисте срібло може утворюватися і на поверхні срібних виробів під дією сірководню, що знаходиться в повітрі.

4-А група: C, Si, Ge, Sn, Pb.

Хімічні властивості:

Усі елементи групи мають 4 електрони на валентній оболонці, два на s- і два на p-орбіталях, чим пояснюється багатий спектр хімічних властивостей. Заповнення електронних оболонок підсумовано в таблиці.

	Z
	Елемент
	Число електроніа на оболонці

	6
	Карбон
	2, 4

	14
	Силіцій
	2, 8, 4

	32
	Германій
	2, 8, 18, 4

	50
	Станум
	2, 8, 18, 18, 4

	82
	Плюмбум
	2, 8, 18, 32, 18, 4

	114
	Флеровій
	2, 8, 18, 32, 32, 18, 4


Елементи групи здебільшого утворють ковалентні зв'язки. Карбон може приймати електрони, утоворюючи карбіди, в яких його ступінь окиснення −4. Силіцій та Германій — металоїди й можуть утворювати сполуки зі ступенем окиснення +4. Станум та Плюмбум — метали, вони можуть утворювати сполуки зі ступенем окиснення +2.

Хімічні властивості Карбону надзвичайно багаті. Вивченню сполук Карбону присвячена окрема галузь хімії: органічна хімія.

5-А група: N, P, As, Sb, Bi.

Хімічні властивості:

Всі елементи мають електронну конфігурацію зовнішнього енергетичного рівня атому ns²np³ і можуть проявляти в сполуках ступені окислення від −3 до +5. Перші представники підгрупи — азот і фосфор — типові неметали, миш'як і стибій виявляють металеві властивості, вісмут — типовий метал. 

	Z
	Елемент
	No. електронів/оболонка

	7
	Нітроген
	2, 5

	15
	Фосфор
	2, 8, 5

	33
	Арсен
	2, 8, 18, 5

	51
	Стибій
	2, 8, 18, 18, 5

	83
	Бісмут
	2, 8, 18, 32, 18, 5

	115
	Унунпентій
	2, 8, 18, 32, 32, 18, 5


У атома нітрогену є три неспарених електрони. Оскільки нітроген не має на зовнішньому рівні d-підрівня, то його електрони розпаровуватись не можуть. Однак атом нітрогену може віддати із 2s-підрівня один електрон іншому електронегативному атому, тоді він набуде заряду (N) і матиме чотири неспарених електрони, тобто стане чотиривалентним. Це здійснюється, наприклад, в нітратній кислоті HNO3, де нітроген чотиривалентний. 

У атомів фосфору і наступних елементів підгрупи є вільні орбіталі на Зd-підрівні, а тому, переходячи у збуджений стан, будуть розпаровуватися 3s-електрони. Таким чином, у незбудженому стані всі елементи підгрупи нітрогену мають валентність три, у збудженому — всі, крім нітрогену, мають валентність п’ять.

З гідрогеном елементи підгрупи нітрогену утворюють сполуки типу RH3. Молекули RH3 мають пірамідальну форму.

З оксигеном елементи підгрупи нітрогену утворюють оксиди загальної формули R2O3 і R2O5. Оксидам відповідають кислоти HRO2 та HRO3 (і ортокислоти H3RO4, крім нітрогену). В межах підгрупи характер оксидів змінюється так: N2O3 — кислотний оксид; Р4О6 — слабкокислотний оксид; AS2O3 — амфотерний оксид з переважанням кислотних властивостей; SbО3 — амфотерний оксид з переважанням основних властивостей; Ві2О3 — основний оксид. Отже, кислотні властивості оксидів складу R2O3 та R2O5 зменшуються зі зростанням порядкового номера елемента.

7-А група: F, Cl, Br, I, At.
Хімічні властивості:

В атома хлору один неспарений електрон на 3р-підрівні, і в незбудженому стані хлор одновалентний. Але оскільки хлор розташований в третьому періоді, то в нього є ще п’ять орбіталей 3d-підрівня, на яких можуть розташуватися 10 електронів.

У збудженому стані атома хлору електрони переходять з 3р- і Зs-підрівнів на 3d- підрівень. Розпаровування електронів, що перебувають на одній орбіталі, збільшує валентність на дві одиниці. Хлор і його аналоги (крім флуору) можуть виявляти лише непарну змінну валентність 1, 3, 5, 7 і відповідні позитивні ступені окиснення. У флуору немає вільних орбіталей, а отже, під час хім. реакцій не відбувається роз’єднання спарених електронів.

Водні розчини водневих сполук галогенів є кислотами: HF — фтороводнева, НСl — хлороводнева, НВr — бромоводнева, Нl — йодоводнева.

Слід мати на увазі, що крім спільних властивостей галогени мають і відмінності. Це особливо характерно для флуору і його сполук. Сила кислот у ряду зростає, що пояснюється зменшенням у цьому самому напрямку енергії зв’язку HR. Плавикова кислота найслабкіша у цьому ряду, оскільки енергія зв’язку Н—F тут найбільша. В такій самій послідовності зменшується і міцність молекули НГ, що зумовлено збільшенням між’ядерної відстані. Розчинність малорозчинних солей зменшується в ряду АgСl — АgВr — Аgl; на відміну від них сіль AgF добре розчиняється у воді.

Фтор інакше взаємодіє з водою, ніж хлор: розкладає воду з утворенням фтороводню, фториду оксигену(ІІ), пероксиду гідрогену, кисню й озону:

F2 + Н2О = 2HF + О; 2O = О2; 3О = О3;

O + F2 = F2O; Н2O + О = Н2О2.

Реакційна здатність галогенів послаблюється в ряду F —Сl — Вr — l. 

8-В група: Fe, Co, Ni.

Хімічні властивості:

1) Залізо у сухому повітрі за звичайної температури залізо досить стійке, але у вологому швидко іржавіє, вкриваючись товстим шаром іржі.

При нагріванні залізо може легко реагувати з хлором, сіркою та іншими неметалами:

2Fe + 3Cl2 = 2FeCl 3
Fe + S = FeS

В електрохімічному ряді напруг залізо стоїть лівіше від водню, тому воно легко реагує з розведеними хлоридною і сульфатною кислотами:

Fe + 2HCl = FeCl2 + Н2 ↑

Fe + H2SO4 = FeSO4 + H2 ↑

З розведеною нітратною кислотою залізо теж легко реагує:

Fe + HNO3 + 3HNO3 = Fe (NO3)3 + 2H2O + NO ↑

Але з концентрованою нітратною і концентрованою сульфатною кислотами без нагрівання залізо не реагує. Воно стає «пасивним», вкриваючись тонкою оксидною плівкою. 

2) Компактний кобальт стійкий на повітрі, при температурі понад 300 °C покривається плівкою СоО; тонкодисперсний кобальт пірофорний; феромагнітний; реагує з разбавленими кислотами (крім HF); при кімнатній температурі взаємодіє з галогенами (крім F2).

Всі оксиди кобальту відновлюються воднем:

[image: image3.png]



Кобальт (III) оксид можна отримати прожарюванням сполуки кобальту (II), наприклад:

[image: image4.png]4Co(OH); + Oy — 2Co0,0;3 + 4H,0




При нагріванні, кобальт реагує с галогенами, соединения кобальту (III) утворюються тільки зі фтором.

[image: image5.png]2Co + 3F, — 2Cok;
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З сіркою кобальт утворює 2 різні модификації CoS. Сріб.-сіру α-форму (при сплавленні порошків) та чорну β-форму (выпадає в осад з розчинов).

При нагріванні CoS в атмосфері сірководня утворюється складний сульфід Со9S8.

 Розчини солей кобальту CoSO4, CoCl2, Со(NO3)2 придають воді блідно-розову окраску. Розчини солей кобальту в спиртах темно-сині. Багато солей кобальту нерозчинні. 

Кобальт утворює комплексні сполуки. Найчастіше на основі аміаку.
3) Атоми нікелю мають зовнішню електронну конфігурацію 3d84s2. Найбільш стійкий для никелю є ступінь окиснення Ni(II).

Нікель утворює сполуки з с.о. +2 та +3. При цьому нікель з с.о. +3 тільки у вигляді комплексних солей. Для сполук нікелю +2 відома велика кількість звичайних та комплексних сполук. Нікель оксид Ni2O3 є сильним окисником.

Нікель характеризується высокою корозійною стійкістю — стійкий на повітрі, в воді, в лугах, в багатьох кислотах. Химична стійкість обумовлена його схильністю до пассивації — утворенню на его поверхні плотної оксидної плівки, що захищає від корозії. Нікель активно розчиняється в разбавленій азотній кислоті:

[image: image7.png]3Ni + 8HNO3(30%) — 3Ni(NO3), + 2NO + 4H,0




та в горячій конц. сульфатній:

[image: image8.png]



Із хлоридною та розведеною сульфатною кислотами реакція протікає повільно. Конц. азотна кислота пассивує нікель, однак при нагріванні реакція все ж протікає (основний продукт відновлення азоту — NO2).

С карбон оксидом CO нікель легко утворює летучий та дуже отруйний карбоніл Ni(CO)4.

Тонкий порошок нікелю самозаймається на повітрі.

