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Урок №        Периодический закон и Периодическая система химических элементов 
Д. И. Менделеева в свете учения о строении атома. 
Изменение свойств элементов и их соединений в зависимости 
от положения в периодической системе.
Цели урока: дать представление о попытках классификации ХЭ и их состоятельности, которые разрабатывали предшественники Д. И. Менделеева, а также основные сведения об открытии закона Д. И. Менделеевым; научить давать формулировку закона по Менделееву, а также современную на основе учения о строении атома; закрепить знание структуры периодической системы; физического смысла номера периода, номера группы, порядкового номера. Научить обоснованно объяснять и сравнивать свойства ХЭ, а также образованных ими простых и сложных веществ. Научить давать полную характеристику ХЭ в ПСХЭ. 





Актуализация знаний. ПЗ и ПСХЭ – основа современной химии. Они относятся к таким научным закономерностям, которые отражают явления, реально существующие в природе и поэтому никогда не потеряют своего значения.
Изучите новый материал. То что подчеркнуто – выпишите в тетрадь, разберитесь, выучите.
Ко времени открытия ПЗ было известно 63 ХЭ, описаны состав и свойства их многочисленных соединений.
Работы учёных- предшественников Д. И. М. 

Классификация Берцелиуса. Выдающийся шведский химик Й. Я. Берцелиус разделил все ХЭ на металлы и неметаллы на основе различий в свойствах образованных ими простых веществ и соединений. Он определил, что металлам соответствуют основные оксиды и основания, а неметаллам – кислотные оксиды и кислоты.

Но групп было всего две, они были велики и включали значительно отличающиеся друг от друга ХЭ. Наличие амфотерных оксидов и гидроксидов у некоторых металлов вносило путаницу. Классификация была неудачной.
Триады Деберейнера. (1816г.) Немецкий химик И. В. Дрейнер разделил ХЭ по три на основе сходства в свойствах образуемых им веществ и так, чтобы величина относительной атомной массы  среднего элемента была равна среднему арифметическому двух крайних.

Работа Деберейнера послужила подтверждением мысли о наличии определённой связи между атомными массами и свойствами ХЭ. Но ему удалось составить лишь четыре триады, классифицировать все известные в то время ХЭ он не сумел.

Спираль Шанкуртуа (1862). Предложил располагать ХЭ по спирали в порядке возрастания их атомных масс и указал, что в этом случае можно заметить сходство свойств образуемых элементами веществ, если элементы попадают на одну и ту же вертикальную линию, располагаясь один под другим.

Так впервые родилась мысль о периодичности свойств элементов, но на неё не обратили внимания, и вскоре она оказалась забытой.

Октавы Ньюлендса. В 1864 году англичанин Дж. Ньюлендс заметил, что если располагать элементы в порядке возрастания их атомного веса, то примерно каждый восьмой элемент является своего рода повторением первого - подобно тому, как нота "до" (как и любая другая нота) повторяется в музыкальных октавах через каждые 7 нот (закон октав). Ниже показан вариант таблицы Ньюлендса, относящийся к 1865 году. Элементы, имеющие одинаковый атомный вес (по данным того времени) помещались под одним номером. Можно видеть, с какими трудностями столкнулся Ньюлендс - наметившиеся закономерности быстро разрушались, поскольку в его системе не была учтена возможность существования еще не открытых элементов.
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 Ньюлендс был близок к открытию Периодического закона, однако сама идея последовательной нумерации только известных к тому времени элементов не просто "ломала" плавное изменение их химических свойств - эта идея исключала возможность существования еще не открытых элементов, для которых в системе Ньюлендса просто не было места.   
До Менделеева было предпринято 50 попыток классифицировать ХЭ. Большинство учёных пытались выявить связь между химическими свойствами элементами и их соединений и атомной массой. Но создать классификацию, включающую все известные в то время ХЭ, не удалось. Ни одна из попыток не привела к созданию системы, отражающей взаимосвязь ХЭ и выявляющей природу их сходства и различия. Открытие ПЗ и построение ПСХЭ – заслуга великого учёного Д. И. М. 
В отличие от работ предшественников, предложенная Д. И. М. таблица ПСХЭ имела чёткую структуру в виде групп и периодов, в котором нашлось место не только для всех известных в то время ХЭ, но были оставлены пустые места для ещё не открытых. Система Д. И. М. позволила не только предсказать существование неизвестных ХЭ, но и предугадать их свойства, исправить неверно определённые атомные массы уже известных ХЭ.
В основу своей работы по классификации ХЭ Д. И. М. положил два их основных и постоянных признака: величину атомной массы и свойства. Сопоставляя сведения о ХЭ и их соединениях, 
Д. И. М. составил естественные группы сходных по свойствам элементов.
Учёный выделил периоды, в которых свойства ХЭ и образованных ими веществ закономерно изменяются.

Горизонтальные строчки Периодической таблицы называются ПЕРИОДАМИ.  

Если сравнить между собой элементы разных периодов, то можно отметить важную особенность:

Номер ПЕРИОДА, в котором находится элемент, совпадает с номером его валентной оболочки. Эта валентная оболочка постепенно заполняется от начала к концу периода. 

В этом заключается физический и химический смысл номера периода.
Из-за d-элементов в таблицы в каждом периоде (начиная с 3-го, где появляются d-элементы) - по два ряда.

Периоды объединяют в себе несхожие по своим свойствам элементы. Тем не менее, все периоды подчиняются важной общей закономерности:

Каждый период Периодической таблицы начинается активным металлом и заканчивается инертным газом.
Как же изменяются свойства элементов одного периода?
1. Металлические свойства простых веществ, наиболее ярко выраженные у щелочных металлов, ослабевают и сменяются неметаллическими, которые наиболее ярко выражены у галогенов.

2. Значение степени окисления атомов ХЭ в высших оксидах возрастает от +1 до +7 (+8 только у осмия и рубидия).

3. Значение степени окисления атомов ХЭ в гидридах ( соединение металла с водородом) и в летучих водородных соединениях возрастает сначала от +1 до +3 и затем от -4 до -1. 
Например: Li →ВеН2 →ВН3 →СН4 →NН3 →Н2О→НF
4. Основные оксиды, образованные ХЭ начала периода, сменяет амфотерный оксид и далее – кислотные оксиды: Nа2О→ МqО →Аl2О3→ SiО2→ Р2О5→ SО3→ Сl2О7
5. Гидроксиды – основания через амфотерный сменяются гидроксидами – кислотами: 
NаОН→ Мq(ОН)2 →Аl(ОН)3→ Н2SiО3→ Н3РО4→ Н2SО4→ НСlО4

На основании этих наблюдений Д. И. М. сформулировал ПЗ (1 марта 1869.): свойства ХЭ и образованных ими веществ находятся в периодической зависимости от их относительных атомных масс.
Вам хорошо знакома вертикальная периодичность (вертикальные строчки ПС называются ГРУППАМИ): 
1. в группах (главных подгруппах) с ростом порядковых номеров усиливаются металлические свойства образуемых ими простых веществ и ослабевают неметаллические свойства;
2. усиливается основный характер оксидов и гидроксидов;

3. уменьшается прочность летучих водородных соединений и усиливаются их кислотные свойства.

Номер группы совпадает с числом валентных электронов, которые могут участвовать в образовании химических связей.
Подгруппы, в которых расположены s- и p-элементы, называют ГЛАВНЫМИ, а подгруппы с d-элементами - ПОБОЧНЫМИ ПОДГРУППАМИ. Главные и побочные подгруппы иногда обозначают соответственно буквами "А" и "Б", или "А" и "В", или "а" и "б".

Элементы побочных подгрупп (d-элементы) называют ПЕРЕХОДНЫМИ элементами или переходными металлами (все d-элементы - металлы).

Рис. Схема расположения s, p, d и f-элементов в длинной форме Периодической таблицы

Некоторые группы Периодической таблицы имеют традиционные названия. Элементы 1-й группы (за исключением водорода) называются ЩЕЛОЧНЫМИ металлами, элементы 2-й группы - ЩЕЛОЧНОЗЕМЕЛЬНЫМИ металлами, элементы 6-й и 7-й групп - ХАЛЬКОГЕНАМИ и ГАЛОГЕНАМИ. 
Таблица. Групповые названия элементов.

	Группа
	Название
	Элементы
	Внешняя оболочка

	I
	Щелочные металлы
	Li, Na, K, Rb, Cs, Fr
	s1 

	II
	Щелочноземельные металлы
	Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra
	s2 

	III
	Нет группового названия
	 
	s2p1

	IV
	Нет группового названия
	 
	s2p2

	V
	Нет группового названия
	 
	s2p3

	VI
	Халькогены
	O, S, Se, Te, Po
	s2p4 

	VII
	Галогены
	F, Cl, Br, I, At
	s2p5

	VIII
	Благородные газы
	Ne, Ar, Kr, Xe, Rn
	s2p6


Следует рассказать о несколько особом положении водорода в Периодической таблице. Водород имеет электронную конфигурацию 1s1. Этому элементу в Периодической таблице в равной степени подходит место и в 1-й группе (где щелочные металлы могут легко отдавать свой единственный       s-электрон), так и в 7-й группе (где элементам достаточно принять 1 электрон для завершения внешней оболочки). Поэтому водород формально можно поместить в любую из этих групп. Оба варианта будут правильными.
Каждая клеточка Периодической таблицы несет определенную информацию об элементе, которую надо уметь читать.

Рис.  Информация об элементе, содержащаяся в отдельной клеточке Периодической таблицы (см. также текст).

Рассмотрим какую-нибудь отдельную клеточку Периодической таблицы, изданной не обязательно в нашем учебнике (рис. ). Здесь мы найдем прежде всего латинский символ и русское название элемента. В нижней части клеточки приводится такая важная характеристика элемента, как его относительная атомная масса (атомный вес). В верхней части клеточки мы видим число, обозначающее заряд ядра Z. Заряд ядра Z совпадает с ПОРЯДКОВЫМ НОМЕРОМ элемента в Периодической таблице.
Магний – s-элемент, находящийся во II группе, поэтому он должен быть металлом (ведь всем металлам далеко до завершения внешнего электронного уровня!). Его валентность в соединениях с другими элементами должна быть равной номеру группы, то есть II. Например, формула соединения магния с кислородом (оксида магния) должна быть такой: MgO.

По своим химическим свойствам ближайшими аналогами магния являются его соседи по II группе Периодической таблицы - бериллий (Be) и кальций (Ca). Оба они двухвалентны, а формулы их оксидов соответственно BeO и CaO.

С увеличением атомного номера в Периодической таблице неизбежно наступает момент, когда у элементов начинают заполняться f-подуровни. Это происходит после заполнения 6s-подуровня - сразу после элемента 56Ba с валентной оболочкой ...6s2.

В нижней части любой таблицы мы видим одну строчку из f-элементов “14 лантаноидов” (по имени элемента лантана La, открывающего ряд f-элементов) и строчку из f-элементов “14 актиноидов” (по имени элемента актиния Ac). У лантаноидов постепенно заполняются 4f-орбитали, у актиноидов – 5f-орбитали. Клеточки с f-элементами в Периодической таблице обычно окрашены в зеленый цвет.

Лантаноиды - активные металлы, все они реагируют с водой с образованием элементарного водорода и гидроксида металла. Их преимущественная степень окисления +3.

Из-за похожести химических свойств многие лантаноиды долго не удавалось выделить в чистом виде. Кроме того, в природных минералах они встречаются редко и в небольших количествах. Отсюда еще одно общее название лантаноидов - редкоземельные элементы. Существуют три признанных во всем мире исследовательских центра по синтезу тяжелых элементов: в Дубне (Россия), в Беркли (США) и в Дармштадте (Германия). Все элементы, начиная с 93-го (нептуний) и до 109-го (майтнерий) были получены именно в этих лабораториях. 

ПСХЭ графически отображает ПЗ. Каждое число в ней характеризует какую-либо особенность в строении атомов:

1. Порядковый номер ХЭ указывает на заряд его атомного ядра, т.е. на число протонов, содержащихся в нём, а т.к. атом электронейтрален, то и на число электронов. 
2. Номер периода соответствует числу энергетических уровней в атомах ХЭ.

3. Номер группы соответствует числу электронов на внешнем энергетическом уровне для элементов главных подгрупп и максимальному числу валентных электронов для элементов побочных подгрупп.
В свете строения атома можно объяснить причины изменения свойств ХЭ и образованных ими веществ. В периоде с увеличением зарядов атомных ядер элементов (слева направо) металлические свойства ослабевают, а неметаллические усиливаются в силу того, что:

1) Возрастает число электронов на внешнем энергетическом уровне.

2) Число энергетических уровней в атомах в пределах периода остаётся постоянной.

3) Уменьшается радиус атомов.
В группах с увеличением зарядов атомных ядер элементов металлические свойства усиливаются, неметаллические ослабевают т.к.:

1) Число электронов на внешнем энергетическом уровне атомов остаётся одинаковым.
2) Увеличивается число энергетических уровней в атомах.

3) Увеличивается радиус атомов.

Природа каждого ХЭ, т.е. определённые, присущие только ему свойства атомов, простых веществ, соединений зависит прежде всего от заряда ядра атомов. Заряд обусловливает и строение электронной оболочки атома. Но величины зарядов ядер атомов ХЭ в ПСХЭ изменяются монотонно – увеличиваются от +1 до +110, поэтому прямой причиной периодического изменения свойств ХЭ это явление быть не может.
Причина периодичности – изменение строения внешних электронных слоев атомов. Так, у всех щелочных металлов внешний  энергетический уровень занят одним s-электроном, поэтому их свойства так похожи. Но они неодинаковы, степень их проявления разная, потому что этот единственный внешний электрон находится на разном удалении от ядра у атомов каждого их щелочных металлов. Причинно- следственная формулировка (новая) ПЗ:
Свойства ХЭ и образованных ими веществ находятся в периодической зависимости от строения внешних электронных слоёв атомов. 

Закрепление: заполнить таблицу

Изменение свойств атомов, простых веществ и соединений химических элементов.
	Формы существования химического элемента 
	Изменение свойств

	
	В главных 

подгруппах ↓
	В периодах →

	Атомы 
	Заряд ядра
	
	

	
	Число энергетических уровней
	
	

	
	Число электронов на внешнем уровне
	
	

	
	Радиус атома
	
	

	Простые вещества
	Металлические свойства
	
	

	
	Неметаллические свойства
	
	


Домашнее задание: выучить все новые понятия. Учебник Габриелян 11 класс. Страницы 11-23. Упражнение на стр. 24 номер 3, 5, 6 письменно.
