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Periyodik	tablo	elektron	ilgisi

Kız	ve	Erkek	Öğrenci	Yurtları	için	TIKLAYINIZ.	Bu	ders	notumuzda	Kimya	dersinin	Periyodik	Tablo	konusu	altında;	Periyodik	Tablonun	Genel	Özelliklerini,	Periyodik	Tabloyu	Öğrenme,	Metallerin	Özellikleri,	Periyodik	Tabloda	Yukarıdan	Aşağıya/Soldan	Sağa	Gidildikçe	Değişen	Özellikler,	Ametallerin	Özellikleri,	Soygazların	Özellikleri,	Bileşik	Oluşumu,	Atom	ve	İyon	Çapı,	İyonlaşma	Enerjisi,Kimyasal	Bağlar,	İyonik	Bağ,	Kovelent	Bağ,		vb.	başlıklar	hakkında	detaylı	bilgileri
bulabilirsiniz.	Elementlerin	atom	numaralarına	göre	belirli	bir	kurala	uyarak	sıralanması	ile	periyodik	cetvel	oluşur.	Periyodik	cetvelde	yatay	sıralara	periyot,	düşey	sıralara	grup	denir.	Periyodik	cetvelde	7	tane	periyot,	8	tane	A	grubu,	8	tane	B	grubu	vardır.	8B	grubu	3	tanedir.	Her	periyot	kendine	ait	olan	s	orbitali	ile	başlar	p	orbitali	ile	biter.	Diger	bir	ifade	ile	1A	grubu	ile	başlayıp	8A	grubu	ile	sona	erer.	A	grubu	elementleri	s	ve	p	blokunda,B	grubu	elementleri	d	ve	f
blokunda	bulunurlar.B	grubu	elementlerine	geçiş	elementleri	denir.	Bunların	tamamı	metaldir.	Periyodik	cetvelde	A	grubu	elementlerinin	özel	isimleri	vardır.	Periyodik	cetvelde	aynı	grupta	bulunan	elementlerin	değerlik	elektron	sayıları	aynı	olduğundan	benzer	kimyasal	özellik	gösterirler.	Metal	Ametal	Soygaz	Grup	numarası	1A,2A,	3A,	ve	B	gruplarında	bulunan	elementler	metaldir.	Kendilerini	soygaza	benzetmek	için	son	yörüngelerindeki	elektoronları	vererek
(+)değerlik	alırlar.	1A(+1),	2A	(+2)Kesinlikle	(-)	değer	almazlar.	Kendi	aralarında	bileşik	oluşturmazlar.Ametallerle	bileşik	oluştururlar.	İndirgen	özellik	gösterirler.	Tel	ve	Levha	haline	gelebilirler.	Elektirik	akımını	iletirler.	Tabiatta	genellikle	katı	halde	bulunurlar	.	Grup	numarası	5A	,6A,7A,	olanlar	ametaldir.	Soygaza	benzeme	yani	son	yörüngelerindeki	elektronları	8′e	tamamlamak	için	elektron	alarak(-)	değerlik	alılar.	5A(-3),6A,(-2)7A(-1)…	Fakat(+)	değerlik	alabilirler.
Kendi	aralarında	ve	me-tallerle	bileşik	oluşturur-lar.	Yükseltgen	özellik	göste-rirler.	Tel	ve	levha	haline	gel-mezler.	Elektirik	akımını	iletmez-ler.	Tabiatta	genelde	gaz	ve	çift	atomlu	moleküller	halinde	bulunurlar.	(F2,N2,02…)	Grup	Numarası	8A	olanlar	soygazdır.	Kararlıdırlar,elektron	alış-verişi	yapmazlar.	Bileşik	yapmazlar	Orbitalleri	doludur.	Tabiatta	tek	atomlu	gaz	halinde	bulunur-lar.	•	BİLEŞİK	OLUŞUMU	a.	Metal	+	Ametal	b.	Ametal	+	Ametal	Metaller	son
yörüngelerindeki	elektronları	vererek	(+)	değerlik	alırlar.	Ametaller	ise	son	yörüngedeki	elektronları	8′e	tamamlamak	için	elektron	alarak	(-)	değerlikli	olurlar.	Bileşik	formülünü	bulabilmek	için	öncelikle	bileşiği	oluşturacak	elementlerin	değerlikleri	tespit	edilir.	Bu	değerlikler	en	küçük	katsayılar	şeklinde	çaprazlanır.	En	genel	ifadesi	ile	X+m	ile	Y-n	iyonu	XnYm	bileşiğini	oluşturur.	Bileşiği	oluşturan	atomların	her	ikisi	de	ametal	olduğunda	farklı	bileşik	formülleri	oluşabilir.
ATOM	ve	İYON	ÇAPI	(HACMİ)	Peryot	numarası	(yörünge	sayısı)	arttıkça	atom	hacmi	büyür.	Grup	numarası	arttıkça	atom	hacmi	küçülür.	Çünkü	yörünge	sayısı	aynı	kalmakta	fakat	çekirdek	yükü	ve	çekirdeğin	elektronları	çekme	gücü	artmaktadır.	Bir	atom	ya	da	iyon	elektron	aldıkça	çapı	büyür,	elektron	verdikçe	çapı	küçülür.	Örneğin;	X	atomunun	hacmi	X-n	iyonunun	hacminden	küçük,	X+n	iyonunun	hacminden	büyüktür.	Örnek	–	1	6C,	14Si,	3Li	atomlarının	çaplarını
karşılaştırınız?	Çözüm	Peryot	numarası	büyük	olanın	çapı	en	büyük	olduğundan	Si	çapı	en	büyüktür.	6C,	ile	3Li	aynı	peryotta	olduğundan,	grup	numarası	(proton	sayısı)	arttığı	için	çekirdek	çekimi	büyük	olanın	çapı	küçük	olacağından	3Li	çapı	6C	nun	çapından	büyüktür.	Sonuç	olarak	çaplar	arasında	Si	>	Li	>	C	ilişkisi	vardır.	İYONLAŞMA	ENERJİSİ	Gaz	halindeki	bir	atomdan	bir	elektron	koparmak	için	verilmesi	gereken	enerjiye	iyonlaşma	enerjisi	(1.	iyonlaşma	enerjisi)
denir.	2′inci	elektronu	koparmak	için	verilen	enerjiye	2.	iyonlaşma	enerjisi	denir.	3′üncü	elektronu	koparmak	için	verilen	enerjiye	3.	iyonlaşma	enerjisi	denir.	Herhangi	bir	atom	için	daima	1.i.E	<	2.i.E	<	3.i.E	…	geçerlidir.	Yani	bir	sonraki	elektronu	koparmak	daha	fazla	enerji	gerektirir.	Periyot	numarası	arttıkça	iyonlaşma	enerjisi	azalır.	Gruplarda	iyonlaşma	enerjisi	sıralaması,	1A	<	3A	<	2A	<	4A	<	6A	<	5A	<	7A	<	8A	şeklindedir.	Örnek	–	2	Bir	X	atomu	için;	X(g)	®
X+2(g)	+	2e–	X+1(g)	®	X+2(g)	+	e–X+1(g)	®	X+3(g)	+	2e–	DH	=	340	k.kal.	DH	=	215	k.kal.DH	=	625	k.kal.	Verildiğine	göre	X	atomunun	1.	iyonlaşma	enerjisi,	2.	iyonlaşma	enerjisi	ve	3.	iyonlaşma	enerjisi	değerleri	kaçtır?	Çözüm	1.	denklem:	2	elektronu	uzaklaştırmak	için	verilen	enerjidir.	Yani	1.	ve	2.	iyonlaşma	enerjileri	toplamıdır.	2	elektronu	koparmak	için	toplam	340	k.kal	enerji	harcanmıştır.	215	kkal.	2′inci	elektronu	uzaklaştırmak	için	verilen	enerji	olduğuna	göre
2.	iyonlaşma	enerjisi	215	k.kal’dir.	O	zaman	340	–	215	=	125	k.kal	1.	iyonlaşma	enerjisidir.	625	k.kal.	X	atomunun	1	elektronu	uzaklaşmış	durumundan	2e–	daha	uzaklaştırmak	için	gereken	enerjidir.	(Yani:	2.	ve	3.	iyonlaşma	enerjileri	toplamıdır.)	2.	İ.E	=	215	k.kal	olduğuna	göre;	3.	iyonlaşma	enerjisi	=	625	–	215	=	410	k.kal	dir.	ELEKTRON	İLGİSİ	Gaz	halindeki	nötr	bir	atomun	elektron	yakalamasıyla	açığa	çıkan	enerjidir.	Açıga	çıkan	enerji	ne	kadar	büyük	ise	elektron
ilgisi	o	kadar	fazladır.X(g)	+	e–	®	X–(g)	+	Enerji	Periyodik	cetvelde	7A	grubu	elementlerinin	elektron	ilgisi	en	büyüktür.	Metallerin	ve	soygazların	elektron	ilgileri	yok	kabul	edilir.	KİMYASAL	BAĞLAR		(NOT:	Bu	konuyu	kimyasal	Bağlar	Konusunda	daha	detaylı	göreceğiz)	Bileşiğin	en	küçük	parçası	olan	ve	en	az	iki	atomun	birleşmesinden	meydana	gelen	kararlı	yapı	moleküldür.	Moleküldeki	atomları	bir	arada	tutan	kuvvet	ise	kimyasal	bağlardır.	Kimyasal	bağlar	ikiye
ayrılır.	1.	İyonik	bağ	2.	Kovalent	bağ	İYONİK	BAĞ	Metallerle	ametaller	arasında	meydana	gelen	bağlardır.	Metaller	elektron	vererek	(+)	yüklü	iyon,	ametaller	elektron	alarak	(-)	yüklü	iyon	oluştururlar.	Bu	zıt	yüklü	iki	iyonun	birbirlerini	coulomb	çekim	kuvveti	ile	çekmesinden	iyonik	bag	oluşur.	Örnek	olarak	NaCI	bileşiğinde	Na	atomunun	iyonlaşma	enerjisi	küçük	olduğundan	1	tane	değerlik	elektronunu	vererek	(+1)	yüklü	iyon,	klor	ise	Na	atomunun	verdiği	elektronu
alarak	(-1)	yüklü	iyon	oluşturur.	Bu	iki	iyonun	birbirini	coulomb	çekim	kuvveti	ile	çekmesi	sonucu	NaCI	bileşiği	oluşur	ve	meydana	gelen	bağ	iyonik	bağdır.	iyonik	bağ	oluşurken	metal	ve	ametal	ne	kadar	aktifse	bağ	o	kadar	sağlam	olur.	Örnek	–	3	13Al	ve	16S	atomları	arasında	oluşan	bileşiğin	1	molekülü	için:	I.	Al	atomları	toplam	6	elektron	verir.	II.	S	atomları	toplam	3	elektron	verir.	III.	Al2S3	iyonik	bileşiği	oluşur.	hangileri	doğru	olur?	A)	Yalnız	I	B)	Yalnız	III	C)	I	ve	III
D)	II	ve	III	E)	I,	II	ve	III	Çözüm	Al	ve	S	atomlarının	elektronlarının	dizilişi	Al	:	1s2	2s2	2p6	3s2	3p1	S	:	1s2	2s2	2p6	3s2	3p4	şeklindedir.	Al	atomunun	son	yörüngesinde	3	elektron,	S	atomunun	son	yörüngesinde	6	elektron	vardır.	Al	metal,	S	ametaldir.	Al	ve	S	atomu	arasında	oluşan	bileşik	(Al+3	ve	S-2	iyonlarının	yükleri	çaprazlanırsa)	Al2S3	olarak	bulunur.	Oluşan	bileşik	iyonik	bileşiktir.	Al2S3	bileşiğinde	2	tane	Al	atomu	vardır.	1	tane	Al	atomu	3	elektron	verdiğinden	2
tane	Al	atomu	6	elektron	verir.	3	tane	S	atomu	6	elektron	alır.	Buna	göre	I	ve	III	dogru,	II	yanlıştır.	Cevap	C’	dir.	KOVALENT	BAĞ	Ametallerin	(C,	N,	P,	S,	O,	H,	F,	CI,	Br,	I)	kendi	aralarında	elektron	ortaklığı	ile	oluşturdukları	bağdır.	Örnek	olarak	hidrojen	molekülü	arasındaki	bağı	incelersek;	Hidrojenin	atom	numarası	1	olduğundan,	1	tane	elektronu	vardır.	Bu	elektron	1s	orbitalinde	bulunmaktadır.	ıki	hidrojen	atomundaki	birer	elektronun	etkileşmesinden	H2	molekülü
oluşur,	aradaki	bağ	kovalent	bağdır.	Hidrojen	molekülü	H•	•H	veya	H–H	şeklinde	gösterilir.	Aynı	cins	ametal	atomları	arasında	oluşan	kovalent	bağ	apolar,	farklı	cins	ametal	atomları	arasında	oluşan	kovalent	bağ	polardır.	H2	molekülündeki	H	–	H	bağı	apolar,	HCl	molekülündeki	H	–	Cl	bağı	polardır.	Kaynak	İndirme	Bilgileri	Site:	www.derscalisiyorum.com.tr	Dosya	İçeriği:	Periyodik	Tablo	Dosya	Boyutu/Türü:	386	KB/	PDF	Dosya	İndirme	Linki:	Tıklayınız.	Kız	ve	Erkek
Öğrenci	Yurtları	için	TIKLAYINIZ.	Bu	ders	notumuzda	Kimya	dersinin	Periyodik	Tablo	konusu	altında;	Periyodik	Tablonun	Genel	Özelliklerini,	Periyodik	Tabloyu	Öğrenme,	Metallerin	Özellikleri,	Periyodik	Tabloda	Yukarıdan	Aşağıya/Soldan	Sağa	Gidildikçe	Değişen	Özellikler,	Ametallerin	Özellikleri,	Soygazların	Özellikleri,	Bileşik	Oluşumu,	Atom	ve	İyon	Çapı,	İyonlaşma	Enerjisi,Kimyasal	Bağlar,	İyonik	Bağ,	Kovelent	Bağ,		vb.	başlıklar	hakkında	detaylı	bilgileri	bulabilirsiniz.
Elementlerin	atom	numaralarına	göre	belirli	bir	kurala	uyarak	sıralanması	ile	periyodik	cetvel	oluşur.	Periyodik	cetvelde	yatay	sıralara	periyot,	düşey	sıralara	grup	denir.	Periyodik	cetvelde	7	tane	periyot,	8	tane	A	grubu,	8	tane	B	grubu	vardır.	8B	grubu	3	tanedir.	Her	periyot	kendine	ait	olan	s	orbitali	ile	başlar	p	orbitali	ile	biter.	Diger	bir	ifade	ile	1A	grubu	ile	başlayıp	8A	grubu	ile	sona	erer.	A	grubu	elementleri	s	ve	p	blokunda,B	grubu	elementleri	d	ve	f	blokunda
bulunurlar.B	grubu	elementlerine	geçiş	elementleri	denir.	Bunların	tamamı	metaldir.	Periyodik	cetvelde	A	grubu	elementlerinin	özel	isimleri	vardır.	Periyodik	cetvelde	aynı	grupta	bulunan	elementlerin	değerlik	elektron	sayıları	aynı	olduğundan	benzer	kimyasal	özellik	gösterirler.	Metal	Ametal	Soygaz	Grup	numarası	1A,2A,	3A,	ve	B	gruplarında	bulunan	elementler	metaldir.	Kendilerini	soygaza	benzetmek	için	son	yörüngelerindeki	elektoronları	vererek	(+)değerlik
alırlar.	1A(+1),	2A	(+2)Kesinlikle	(-)	değer	almazlar.	Kendi	aralarında	bileşik	oluşturmazlar.Ametallerle	bileşik	oluştururlar.	İndirgen	özellik	gösterirler.	Tel	ve	Levha	haline	gelebilirler.	Elektirik	akımını	iletirler.	Tabiatta	genellikle	katı	halde	bulunurlar	.	Grup	numarası	5A	,6A,7A,	olanlar	ametaldir.	Soygaza	benzeme	yani	son	yörüngelerindeki	elektronları	8′e	tamamlamak	için	elektron	alarak(-)	değerlik	alılar.	5A(-3),6A,(-2)7A(-1)…	Fakat(+)	değerlik	alabilirler.	Kendi
aralarında	ve	me-tallerle	bileşik	oluşturur-lar.	Yükseltgen	özellik	göste-rirler.	Tel	ve	levha	haline	gel-mezler.	Elektirik	akımını	iletmez-ler.	Tabiatta	genelde	gaz	ve	çift	atomlu	moleküller	halinde	bulunurlar.	(F2,N2,02…)	Grup	Numarası	8A	olanlar	soygazdır.	Kararlıdırlar,elektron	alış-verişi	yapmazlar.	Bileşik	yapmazlar	Orbitalleri	doludur.	Tabiatta	tek	atomlu	gaz	halinde	bulunur-lar.	•	BİLEŞİK	OLUŞUMU	a.	Metal	+	Ametal	b.	Ametal	+	Ametal	Metaller	son	yörüngelerindeki
elektronları	vererek	(+)	değerlik	alırlar.	Ametaller	ise	son	yörüngedeki	elektronları	8′e	tamamlamak	için	elektron	alarak	(-)	değerlikli	olurlar.	Bileşik	formülünü	bulabilmek	için	öncelikle	bileşiği	oluşturacak	elementlerin	değerlikleri	tespit	edilir.	Bu	değerlikler	en	küçük	katsayılar	şeklinde	çaprazlanır.	En	genel	ifadesi	ile	X+m	ile	Y-n	iyonu	XnYm	bileşiğini	oluşturur.	Bileşiği	oluşturan	atomların	her	ikisi	de	ametal	olduğunda	farklı	bileşik	formülleri	oluşabilir.	ATOM	ve	İYON
ÇAPI	(HACMİ)	Peryot	numarası	(yörünge	sayısı)	arttıkça	atom	hacmi	büyür.	Grup	numarası	arttıkça	atom	hacmi	küçülür.	Çünkü	yörünge	sayısı	aynı	kalmakta	fakat	çekirdek	yükü	ve	çekirdeğin	elektronları	çekme	gücü	artmaktadır.	Bir	atom	ya	da	iyon	elektron	aldıkça	çapı	büyür,	elektron	verdikçe	çapı	küçülür.	Örneğin;	X	atomunun	hacmi	X-n	iyonunun	hacminden	küçük,	X+n	iyonunun	hacminden	büyüktür.	Örnek	–	1	6C,	14Si,	3Li	atomlarının	çaplarını	karşılaştırınız?
Çözüm	Peryot	numarası	büyük	olanın	çapı	en	büyük	olduğundan	Si	çapı	en	büyüktür.	6C,	ile	3Li	aynı	peryotta	olduğundan,	grup	numarası	(proton	sayısı)	arttığı	için	çekirdek	çekimi	büyük	olanın	çapı	küçük	olacağından	3Li	çapı	6C	nun	çapından	büyüktür.	Sonuç	olarak	çaplar	arasında	Si	>	Li	>	C	ilişkisi	vardır.	İYONLAŞMA	ENERJİSİ	Gaz	halindeki	bir	atomdan	bir	elektron	koparmak	için	verilmesi	gereken	enerjiye	iyonlaşma	enerjisi	(1.	iyonlaşma	enerjisi)	denir.	2′inci
elektronu	koparmak	için	verilen	enerjiye	2.	iyonlaşma	enerjisi	denir.	3′üncü	elektronu	koparmak	için	verilen	enerjiye	3.	iyonlaşma	enerjisi	denir.	Herhangi	bir	atom	için	daima	1.i.E	<	2.i.E	<	3.i.E	…	geçerlidir.	Yani	bir	sonraki	elektronu	koparmak	daha	fazla	enerji	gerektirir.	Periyot	numarası	arttıkça	iyonlaşma	enerjisi	azalır.	Gruplarda	iyonlaşma	enerjisi	sıralaması,	1A	<	3A	<	2A	<	4A	<	6A	<	5A	<	7A	<	8A	şeklindedir.	Örnek	–	2	Bir	X	atomu	için;	X(g)	®	X+2(g)	+	2e–
	X+1(g)	®	X+2(g)	+	e–X+1(g)	®	X+3(g)	+	2e–	DH	=	340	k.kal.	DH	=	215	k.kal.DH	=	625	k.kal.	Verildiğine	göre	X	atomunun	1.	iyonlaşma	enerjisi,	2.	iyonlaşma	enerjisi	ve	3.	iyonlaşma	enerjisi	değerleri	kaçtır?	Çözüm	1.	denklem:	2	elektronu	uzaklaştırmak	için	verilen	enerjidir.	Yani	1.	ve	2.	iyonlaşma	enerjileri	toplamıdır.	2	elektronu	koparmak	için	toplam	340	k.kal	enerji	harcanmıştır.	215	kkal.	2′inci	elektronu	uzaklaştırmak	için	verilen	enerji	olduğuna	göre	2.	iyonlaşma
enerjisi	215	k.kal’dir.	O	zaman	340	–	215	=	125	k.kal	1.	iyonlaşma	enerjisidir.	625	k.kal.	X	atomunun	1	elektronu	uzaklaşmış	durumundan	2e–	daha	uzaklaştırmak	için	gereken	enerjidir.	(Yani:	2.	ve	3.	iyonlaşma	enerjileri	toplamıdır.)	2.	İ.E	=	215	k.kal	olduğuna	göre;	3.	iyonlaşma	enerjisi	=	625	–	215	=	410	k.kal	dir.	ELEKTRON	İLGİSİ	Gaz	halindeki	nötr	bir	atomun	elektron	yakalamasıyla	açığa	çıkan	enerjidir.	Açıga	çıkan	enerji	ne	kadar	büyük	ise	elektron	ilgisi	o	kadar
fazladır.X(g)	+	e–	®	X–(g)	+	Enerji	Periyodik	cetvelde	7A	grubu	elementlerinin	elektron	ilgisi	en	büyüktür.	Metallerin	ve	soygazların	elektron	ilgileri	yok	kabul	edilir.	KİMYASAL	BAĞLAR		(NOT:	Bu	konuyu	kimyasal	Bağlar	Konusunda	daha	detaylı	göreceğiz)	Bileşiğin	en	küçük	parçası	olan	ve	en	az	iki	atomun	birleşmesinden	meydana	gelen	kararlı	yapı	moleküldür.	Moleküldeki	atomları	bir	arada	tutan	kuvvet	ise	kimyasal	bağlardır.	Kimyasal	bağlar	ikiye	ayrılır.	1.	İyonik
bağ	2.	Kovalent	bağ	İYONİK	BAĞ	Metallerle	ametaller	arasında	meydana	gelen	bağlardır.	Metaller	elektron	vererek	(+)	yüklü	iyon,	ametaller	elektron	alarak	(-)	yüklü	iyon	oluştururlar.	Bu	zıt	yüklü	iki	iyonun	birbirlerini	coulomb	çekim	kuvveti	ile	çekmesinden	iyonik	bag	oluşur.	Örnek	olarak	NaCI	bileşiğinde	Na	atomunun	iyonlaşma	enerjisi	küçük	olduğundan	1	tane	değerlik	elektronunu	vererek	(+1)	yüklü	iyon,	klor	ise	Na	atomunun	verdiği	elektronu	alarak	(-1)	yüklü
iyon	oluşturur.	Bu	iki	iyonun	birbirini	coulomb	çekim	kuvveti	ile	çekmesi	sonucu	NaCI	bileşiği	oluşur	ve	meydana	gelen	bağ	iyonik	bağdır.	iyonik	bağ	oluşurken	metal	ve	ametal	ne	kadar	aktifse	bağ	o	kadar	sağlam	olur.	Örnek	–	3	13Al	ve	16S	atomları	arasında	oluşan	bileşiğin	1	molekülü	için:	I.	Al	atomları	toplam	6	elektron	verir.	II.	S	atomları	toplam	3	elektron	verir.	III.	Al2S3	iyonik	bileşiği	oluşur.	hangileri	doğru	olur?	A)	Yalnız	I	B)	Yalnız	III	C)	I	ve	III	D)	II	ve	III	E)	I,	II
ve	III	Çözüm	Al	ve	S	atomlarının	elektronlarının	dizilişi	Al	:	1s2	2s2	2p6	3s2	3p1	S	:	1s2	2s2	2p6	3s2	3p4	şeklindedir.	Al	atomunun	son	yörüngesinde	3	elektron,	S	atomunun	son	yörüngesinde	6	elektron	vardır.	Al	metal,	S	ametaldir.	Al	ve	S	atomu	arasında	oluşan	bileşik	(Al+3	ve	S-2	iyonlarının	yükleri	çaprazlanırsa)	Al2S3	olarak	bulunur.	Oluşan	bileşik	iyonik	bileşiktir.	Al2S3	bileşiğinde	2	tane	Al	atomu	vardır.	1	tane	Al	atomu	3	elektron	verdiğinden	2	tane	Al	atomu	6
elektron	verir.	3	tane	S	atomu	6	elektron	alır.	Buna	göre	I	ve	III	dogru,	II	yanlıştır.	Cevap	C’	dir.	KOVALENT	BAĞ	Ametallerin	(C,	N,	P,	S,	O,	H,	F,	CI,	Br,	I)	kendi	aralarında	elektron	ortaklığı	ile	oluşturdukları	bağdır.	Örnek	olarak	hidrojen	molekülü	arasındaki	bağı	incelersek;	Hidrojenin	atom	numarası	1	olduğundan,	1	tane	elektronu	vardır.	Bu	elektron	1s	orbitalinde	bulunmaktadır.	ıki	hidrojen	atomundaki	birer	elektronun	etkileşmesinden	H2	molekülü	oluşur,	aradaki
bağ	kovalent	bağdır.	Hidrojen	molekülü	H•	•H	veya	H–H	şeklinde	gösterilir.	Aynı	cins	ametal	atomları	arasında	oluşan	kovalent	bağ	apolar,	farklı	cins	ametal	atomları	arasında	oluşan	kovalent	bağ	polardır.	H2	molekülündeki	H	–	H	bağı	apolar,	HCl	molekülündeki	H	–	Cl	bağı	polardır.	Kaynak	İndirme	Bilgileri	Site:	www.derscalisiyorum.com.tr	Dosya	İçeriği:	Periyodik	Tablo	Dosya	Boyutu/Türü:	386	KB/	PDF	Dosya	İndirme	Linki:	Tıklayınız.	Bu,	elementlerin	elektronik
ilgilerinin	gösterildiği	periyodik	bir	tablodur	.	[	Not:	Elektron	ilgi	değerleri	kJ/mol	cinsinden	verilmiştir.	Parantez	içindeki	değerler	(	)	tahmin	edilen	değerlerdir].	Elektron	ilgisi	nedir	bilmiyorsanız	işte	bu	konuda	kısa	bir	açıklama.	Elektron	ilgisi,	izole	edilmiş	bir	gaz	atomunun	en	dış	kabuğuna	bir	elektron	eklendiğinde	meydana	gelen	enerji	değişiminin	bir	ölçüsüdür.	ΔE	olarak	da	adlandırılan	enerji	değişimi	miktarı	pozitif,	negatif	veya	sıfır	olabilir.	ΔE’nin	pozitif	değeri
işlem	sırasında	enerjinin	emildiğini,	negatif	ΔE	değeri	ise	enerjinin	açığa	çıktığını	gösterir.	Elektron	ilgisinin	işareti	(E	EA	),	enerji	değişiminin	(ΔE)	işaretinin	karşısındadır;	pozitif	bir	E	EA	değeri,	negatif	bir	ΔE	değerine	karşılık	gelir	ve	bunun	tersi	de	geçerlidir.	EEA’nın	pozitif	değeri	ne	kadar	yüksek	olursa,	nötr	atoma	bir	elektron	eklendiğinde	açığa	çıkan	enerji	o	kadar	fazla	olur.	Örneğin:	Halojenlerin	yüksek	pozitif	EEA	değerleri	vardır,	bu	da	en	dış	kabuklarına	bir
elektron	eklendiğinde	çok	fazla	enerji	açığa	çıkardıklarını	gösterir.	Elementler	Elektronik	ilgi	(kJ/mol)	1	|	Hidrojen	(H)	72.78	2	|	Helyum	(He)	(-48)	3	|	Lityum	(Li)	59.63	4	|	Berilyum	(Be)	(-48)	5	|	Bor	(B)	26.99	6	|	Karbon	(C)	121.77	7	|	Azot	(N)	-6.8	8	|	Oksijen	(O)	140.98	9	|	Florit	(F)	328.16	10	|	Neon	(Ne)	(-116)	11	|	Sodyum	(Na)	52.87	12	|	Magnezyum	(Mg)	(-40)	13	|	Alüminyum	(Al)	41.76	14	|	Silikon	(Si)	134.06	15	|	Fosfor	(P)	72.04	16	|	Kükürt	(S)	200.4	17	|	Klor	(Cl)
348.57	18	|	Argon	(Ar)	(-96)	19	|	Potasyum	(K)	48.38	20	|	Kalsiyum	(Ca)	2.37	21	|	Skandiyum	(Sc)	18	22	|	Titanyum	(Ti)	7.28	23	|	Vanadyum	(V)	50.91	24	|	Krom	(Cr)	65.21	25	|	Manganez	(Mn)	(-50)	26	|	Demir	(Fe)	14.78	27	|	Kobalt	(Co)	63.89	28	|	Nikel	(Ni)	111.65	29	|	Bakır	(Cu)	119.23	30	|	Çinko	(Zn)	(-58)	31	|	Galyum	(Ga)	29.06	32	|	Germanyum	(Ge)	118.93	33	|	Arsenik	(As)	77.65	34	|	Selenyum	(Se)	194.95	35	|	Brom	(Br)	324.53	36	|	Kripton	(Kr)	(-96)	37	|	Rubidyum
(Rb)	46.88	38	|	Stronsiyum	(Sr)	5.02	39	|	İtriyum	(Y)	29.6	40	|	Zirkonyum	(Zr)	41.8	41	|	Niyobyum	(Nb)	88.51	42	|	Molibden	(Mo)	72.10	43	|	Teknesyum	(Tc)	(53)	44	|	Rutenyum	(Ru)	(100.27)	45	|	Rodyum	(Rh)	110.27	46	|	Paladyum	(Pd)	54.24	47	|	Gümüş	(Ag)	125.86	48	|	Kadmiyum	(Cd)	(-68)	49	|	İndiyum	(inç)	37.04	50	|	Kalay	(Sn)	107.29	51	|	Antimon	(Sb)	101.05	52	|	Tellür	(Te)	190.16	53	|	İyot	(I)	295.15	54	|	Ksenon	(Xe)	(-77)	55	|	Sezyum	(Cs)	45.5	56	|	Baryum	(Ba)
13.95	57	|	Lantan	53.79	58	|	Seryum	(Ce)	55	59	|	Praseodimyum	(Pr)	10.53	60	|	Neodimyum	(Nd)	9.4	61	|	Prometyum	(Pm)	(12:45)	62	|	Samaryum	(Sm)	(15.63)	63	|	Evropyum	(AB)	11.2	64	|	Gadolinyum	(Gd)	(13.22)	65	|	Terbiyum	(Tb)	12.67	66	|	Disprosyum	(Dy)	(33.96)	67	|	Holmiyum	(Ho)	(32.61)	68	|	Erbiyum	(Er)	(30.1)	69	|	Tülyum	(Tm)	99	70	|	İterbiyum	(Yb)	(-1,93)	71	|	Lütenyum	(Lu)	23.04	72	|	Hafniyum	(Hf)	17:18	73	|	Tantal	(Ta)	31	74	|	Volfram	(W)	78.76	75	|
Renyum	(Yeniden)	5.82	76	|	Osmiyum	(Kemik)	104	77	|	İridyum	(Ir)	150.94	78	|	Platin	(Pt)	205.04	79	|	Altın	(Av)	222.75	80	|	Cıva	(Hg)	(-48)	81	|	Talyum	(Tl)	30.88	82	|	Kurşun	(Pb)	34.41	83	|	Bizmut	(Bi)	90.92	84	|	Polonyum	(Po)	(136)	85	|	Astatin	(At)	233	86	|	Radon	(Rn)	(-68)	87	|	Fransiyum	(Fr)	(46.89)	88	|	Radyum	(Ra)	(9.64)	89	|	Aktinyum	(Ac)	(33.77)	90	|	Toryum	(Th)	(112.72)	91	|	Protaktinyum	(Pa)	(53.03)	92	|	Uranyum	(U)	(50.94)	93	|	Neptünyum	(Np)	(45.85)	94	|
Plütonyum	(Pu)	(-48.33)	95	|	Amerikayum	(Am)	(9.93)	96	|	Curium	(Cm)	(27.17)	97	|	Berkelyum	(Bk)	(-165.24)	98	|	Kaliforniya	(Bkz.)	(-97.31)	99	|	Einsteinyum	(Es)	(-28.6)	100	|	Fermiyum	(Fm)	(33.96)	101	|	Mendelevyum	(Md)	(93.91)	102	|	Nobelyum	(Hayır)	(-223.22)	103	|	Lawrencecium	(solda)	(-30.04)	104	|	Rutherfordiyum	(Rf)	Bilinmeyen	105	|	Dubniyum	(Db)	Bilinmeyen	106	|	Seaborgiyum	(Sg)	Bilinmeyen	107	|	Bohriyum	(Bh)	Bilinmeyen	108	|	Hassiyum	(Hs)
Bilinmeyen	109	|	Meitnerium	(Montaj)	Bilinmeyen	110	|	Darmstadtiyum	(Ds)	Bilinmeyen	111	|	Röntgenyum	(Rg)	(151)	112	|	Kopernikyum	(Cn)	Bilinmeyen	113	|	Nihonyum	(Nh)	(66.6)	114	|	Flerovyum	(Fl)	Bilinmeyen	115	|	Moskoviyum	(Mc)	(35.3)	116	|	Livermoryum	(Sv)	(74.9)	117	|	Tennessee	(TS)	(165.9)	118	|	Oganesson	(Og)	(5.403)	Elektron	ilgisi,	negatif	yüklü	bir	iyon	oluşturmak	için	nötr	bir	atoma	bir	elektron	eklendiğinde	serbest	kalan	enerji	miktarıdır.Atomların
elektron	ilgilerini	ölçmek	zordur,	bu	nedenle	değerler,	başta	halojenler	olmak	üzere	yalnızca	birkaç	kimyasal	element	için	mevcuttur.Wikipedia'ya	göre…	Bir	atom	veya	molekülün	Elektron	Ilgisi	(E	ea),	bir	elektronun	gaz	halindeki	nötr	bir	atoma	veya	moleküle	negatif	bir	iyon	oluşturmak	üzere	bağlanmasıyla	açığa	çıkan	enerji	miktarı	olarak	tanımlanır.İçindekilerAşağıdaki	konular	hakkında	konuşacağım:Elektron	Ilgisi	nedir	(tanım)Elektron	Ilgisi	ne	anlama	geliyorElektron
Ilgisi	neyi	ölçerElektron	Ilgisi	elektronegatiflikten	nasıl	farklıdır?Elektron	ilgisi	ve	iyonlaşma	enerjisiElektron	Ilgisi	periyodik	tabloda	nasıl	değişir?Elektron	afinite	eğilimi	istisnalarıElektron	Ilgisi	nasıl	belirlenirElektron	ilgi	denklemiElektron	Ilgisi	nasıl	ölçülürElektron	Ilgisi	bir	dönem	boyunca	nasıl	değişir?Bir	elemanın	Elektron	Ilgisi	nasıl	bulunurEn	yüksek	Elektron	IlgisiElektron	Ilgisi	Nedir	(Tanım)Gaz	halindeki	bir	elektron	nötr	bir	atoma	uygulandığında	enerjideki
değişim	miktarı.1:	Bir	atomun	veya	molekülün	ek	elektronları	çekme	derecesi.2:	nötr	bir	atom	veya	molekül	üretmek	için	negatif	bir	iyondan	bir	elektronu	uzaklaştırmak	için	gereken	minimum	enerji.Elektron	Ilgisi	Ne	Demektir?Elektron	Ilgisi,	1901	yılında	Linus	Carl	Pauling	tarafından	elektron	negatifliğinin	keşfiyle	keşfedilen	bir	kavramdı.Elektron	Ilgisi,	gaz	halindeki	bir	elektron	nötr	bir	atoma	uygulandığında	enerjideki	değişim	miktarıdır.Elektron	Ilgisi
elektronegatiflikten	nasıl	farklıdır?Elektronegatiflik,	atomların	diğer	elementlerden	elektronları	çekme	yeteneğini	ifade	eder.Elektron	ilgisi,	bir	molekül	veya	nötr	bir	atom	diğer	elementlerden	elektron	alma	eğiliminde	olduğunda	serbest	kalan	enerji	miktarını	ifade	eder.Elektron	ilgisi	ve	iyonlaşma	enerjisiElektron	ilgisi,	bir	atom	bir	elektron	kazandığında	açığa	çıkan	enerji	miktarını	verir.Elektron	Ilgisi	ve	iyonlaşma	enerjisi	arasındaki	temel	fark,	Elektron	Ilgisi'ın	bir	atom
bir	elektron	kazandığında	salınan	enerji	miktarını	vermesidir,	iyonlaşma	enerjisi	ise	bir	elektronu	bir	atomdan	çıkarmak	için	gereken	enerji	miktarıdır.Elektron	Ilgisi	Periyodik	Tabloda	Nasıl	Değişir?Elektron	ilgisi	genellikle	periyodik	tablodaki	bir	periyot	boyunca	artar	ve	bazen	bir	grupta	azalır.Periyodik	tablo	boyunca	Elektron	Ilgisi	değerindeki	değişikliklerin	kimyasal	gerekçesi,	bir	periyot	ve	bir	grup	boyunca	artan	etkin	nükleer	yüktür.Elektron	afinite	eğilimi
istisnalarıBununla	birlikte,	bu	eğilimin	iki	büyük	istisnası	vardır:	Periyodik	tablonun	ikinci	sırasındaki	B'den	F'ye	kadar	olan	elementlerin	elektron	ilgisi,	üçüncü	sıradaki	hemen	altındaki	elementlerinkinden	daha	az	negatiftir.Bu	nedenle	flor,	eklenen	bir	elektron	için	klordan	daha	düşük	bir	afiniteye	sahiptir.Elektron	Ilgisi	Nasıl	BelirlenirElektron	ilgisi,	negatif	bir	iyon	oluşturmak	için	bir	atoma	bir	elektron	eklendiğinde	salınan	enerji	miktarı	ile	ölçülebilir.Elektron	ilgi
denklemiİpucu:	Gerekirse	altyazı	düğmesini	açın.	İngilizceye	aşina	değilseniz,	ayarlar	düğmesinden	“otomatik	çeviri”yi	seçin.Elektron	Ilgisi	Nasıl	ÖlçülürEnerji	boşluğunu	ve	iyonlaşma	enerjisini	ekleyerekElektron	Ilgisi,	enerji	boşluğu	ve	iyonlaşma	enerjisi	eklenerek	hesaplanır.Bununla	birlikte,	PAS	tarafından	belirlenen	enerji	boşluğu	genellikle	gerçek	enerji	boşluğundan	0	ile	daha	küçüktür.2–1	eV	ve	fark,	eksiton	bağlama	enerjisi	"11,	12"	olarak	yorumlanır.Bu	nedenle,
Elektron	Ilgisi,	PAS	tarafından	fazla	tahmin	edilmiştir.Elektron	Ilgisi	Bir	Dönemde	Nasıl	Değişir?Elektron	ilgisi	gruplar	için	yukarı	doğru	ve	periyodik	tablonun	periyotları	boyunca	soldan	sağa	doğru	artar	çünkü	enerji	seviyelerine	eklenen	elektronlar	çekirdeğe	daha	yakın	hale	gelir,	dolayısıyla	çekirdek	ile	elektronları	arasında	daha	güçlü	bir	çekim	olur.En	Yüksek	Elektron	IlgisiKlorVideo:	Elektron	Ilgisi	Trend,	Temel...Görsel	veya	işitsel	bir	insansanız,	bu	ilgili	Youtube
videosuna	bir	göz	atın:İpucu:	Gerekirse	altyazı	düğmesini	açın.	İngilizceye	aşina	değilseniz,	ayarlar	düğmesinden	“otomatik	çeviri”yi	seçin.AlıntıBir	atamaya	veya	makaleye	bir	gerçek	veya	bilgi	eklemeniz	gerektiğinde,	bu	bilgiyi	nerede	ve	nasıl	bulduğunuzda	da	eklemelisiniz	(Elektron	Ilgisi).Bu	kağıt	için	güvenilirlik	verir	ve	bazen	yüksek	öğretimde	gereklidir.Hayatınızı	(ve	alıntıyı)	kolaylaştırmak	için	aşağıdaki	bilgileri	kopyalayıp	atamanıza	veya	makalenize	yapıştırın:Luz,
Gelson.	Elektron	Ilgisi.	Malzeme	Blog.	Gelsonluz.com.	dd	mm	yyyy.	URL.Şimdi	dd,	mm	ve	yyyy	gün,	ay	ve	yıl	bu	sayfaya	göz	attı	değiştirin.	Ayrıca	bu	sayfanın	gerçek	url'si	için	URL'yi	değiştirin.	Bu	alıntı	biçimi	MLA	dayanmaktadır.	Grup	ve	Periyot	Belirleme:	Periyodik	sistemde,	elementlerin	dış	katman	elektron	dizilimleri	onların	grup	numarasını	belirler.	Baş	gruplar	için	aşağıdaki	gibi	belirlenir.	2He:	1s2	ile	sonlanmasına	rağmen	soy	gaz	olduğu	için	8A	grubunda
bulunurPeriyodik	sistemde	elementlerin	temel	hal	elektron	dağılımında	yer	alan	en	yüksek	baş	kuantum	sayısı	periyot	numarasını	belirler.	Elektron	dizilimleri	s	ile	sonlanan	elementler	1.	ve	2.	grupta	(1A	-	2A),	p	ile	sonlananlar	13.	grup	ile	18.	grup	arasında	(3A	ile	8A),	d	ile	sonlananlar	ise	3.	grup	ile	12.	grup	arasında	(3B	ile	2B	arasında)	yer	alırlar.	Bir	elementin	elektron	düzeni	d	ile	bitiyorsa	bu	element	B	grubu	elementidir.	B	grubunun	yerini	belirtirken	d	den	önce
gelen	s	in	enerji	seviyesi	periyodu	s	ve	d	de	yer	alan	elektronların	toplamı	da	grubu	belirtir.	Periyodik	cetvelde	8	tane	B	grubu	bulunur.	Ancak	ns	ve	(n–1)d	orbitallerindeki	toplam	elektron	sayısı	8,	9	ve	10	olanlar	8B,	11	olanlar	1B,	12	olanlar	2B	grubunda	yer	alır.	B	grupları	ilk	üç	periyotta	bulunmaz.	4.	periyotla	başlar,	2A	ve	3A	grupları	arasında	yer	alır.	Bir	elementin	periyodik	sistemdeki	yeri,	nötr	ve	temel	hali	için	bulunur.	Uyarılmış	bir	atomun	ya	da	bir	iyonun	yeri
değerlendirilmez.	ATOM	BÜYÜKLÜKLERİ	VE	ATOM	YARIÇAPI	Metalik	Yarıçap:	Metal	kristalindeki	iki	metal	atomunun	çekirdekleri	arasındaki	uzaklığın	yarısı	metalik	yarıçap	olarak	adlandırılır.	Kovalent	Yarıçap:	Kovalent	bağlı	iki	atomun	çekirdekleri	arasındaki	uzaklığın	yarısına	kovalent	yarıçap	denir.	Moleküllerin	bazıları	aynı	iki	atomdan	oluşurken	aralarında	tekli,	ikili,	üçlü	şekillerde	bağ	yapabilirler.	Her	birinde	atom	yarıçapı	farklı	değerde	olmakla	birlikte,	tekli	bağ
yapan	aynı	atomlu	molekülde	yarıçap,	iki	atomun	çekirdekleri	arasındaki	uzaklığın	yarısıdır.	Ametal	atomları	arasında	girişim	olacağı	unutulmamalıdır.	Van	der	Waals	Yarıçapı	:	Birbirleriyle	etkileşim	halinde	olan	aynı	cins	moleküllerdeki	atomların	veya	soy	gazlar	gibi	atomik	yapıda	bulunan	maddelerdeki	atomların	birbirlerine	en	yakın	olduğu	andaki	çekirdekleri	arasındaki	uzaklığın	yarısıdır.	İyon	Yarıçapı:	İyonik	bağlı	bileşiklerdeki	iyonların	çekirdekleri	arasındaki
uzaklıktan	faydalanılarak	hesaplanır.	İyonlar	aynı	büyüklükte	olmadığından	iyon	yarıçapı	iyonların	çekirdekleri	arasındaki	uzaklığın	yarısına	eşit	değildir.	Uzaklık	anyon	ve	katyonun	büyüklüğüne	göre	paylaştırılarak	iyon	yarıçapı	bulunur.	Periyodik	Tabloda	Atom	Yarıçaplarının	Değişimi	Bir	periyot	içinde	soldan	sağa	gidildikçe	temel	enerji	düzeyi	aynı	kalırken	çekirdek	yükü	birer	birer	artar.	Bu	durum	çekirdeğin	elektronları	çekme	gücünü	arttırır.	Dolayısıyla	atom	yarıçapı
genellikle	azalır.	Yani	temel	enerji	düzeyi	sayısı	eşit	olan	atomlardan	proton	sayısı	büyük	olanın	yarıçapı	genellikle	daha	küçüktür.	Örneğin,	6C:	1s22s22p2	9F:	1s22s22p5	C	ve	F'	nin	temel	enerji	düzeyi	sayısı	2'dir.	F'	nin	proton	sayısı	C'	ninkinden	daha	büyük	olduğu	için	atom	yarıçapı	daha	küçüktür.	Yarıçapları;	C>F'	dir.	Bir	grup	içinde	yukarıdan	aşağı	doğru	inildikçe	en	dış	elektronun	bulunduğu	temel	enerji	düzeyi	çekirdekten	uzaklaşır.	Bu	da	çekirdeğin	çekim	gücünü
zayıflatır.	Dolayısıyla	atom	yarıçapı	artar.	Örneğin,	4Be:	1s22s2	12Mg:	1s22s22p63s2	Be	ve	Mg	aynı	gruptadır.	Mg'nin	çekirdek	çevresindeki	yörünge	sayısı	daha	fazla	olduğundan	çapı	daha	büyük	olur.	Yarıçapları;	Mg	>	Be'dir.	Periyotta	sağdan	sola	doğru	gidildikçe	genellikle	atomların	yarıçapları	büyür.	Aynı	grupta	yukarıdan	aşağı	doğru	inildikçe	atomların	yarıçapları	büyür.	Bir	atom	ya	da	iyon	elektron	verdikçe	elektron	başına	düşen	çekirdek	çekim	kuvveti	arttığından
çapı	küçülür.	Örneğin,	13Al	ile	13Al+3	atom	ve	iyonlarının	çapları	arasındaki	ilişki,	13Al:	1s22s22p63s23p1	13Al3+	:	1s22s22p6	13Al	atomu	3	katmanlı	13Al3+	iyonu	2	katmanlıdır.	Katmanı	az	olan	taneciğin	çapı	daha	küçüktür.	Çapları:	Al	>	Al3+	dır.	Bir	atom	ya	da	iyon	elektron	aldıkça	elektron	başına	düşen	çekirdek	çekim	kuvveti	azalacağından	yarıçapı	büyür.	Örneğin,	8O	ile	8O2–	atom	ve	iyonlarının	çapları	arasındaki	ilişki;	8O:	1s22s22p4	8O2-	:	1s22s22p6	2–	yüklü
iyon	oluşurken	proton	sayısı	değişmeden	elektron	sayısı	arttığından	elektron	başına	düşen	çekirdek	çekim	kuvveti	azalır.	Çapları:	O2–	>	O'dur.	İzoelektronik	katyonlar	arasında	iyon	yükü	arttıkça	iyon	yarıçapı	küçülür.	Çünkü	elektron	sayıları	aynı	iken	katyonlardan	proton	sayısı	dahaà	fazla	olan	elektronları	daha	güçlü	çeker.	Örneğin,	11Na+	,	12Mg2+	ve	13Al3+	iyonlarının	yarıçapları	arasındaki	ilişki;	11Na+>12Mg2+>13Al3+	şeklinde	olur.	İzoelektronik	anyonlar
arasında	iyon	yükü	arttıkça	iyon	yarıçapı	küçülür.	Çünkü	elektron	sayıları	aynı	iken	anyonlardan	proton	sayısı	daha	fazlaà	olan	elektronları	daha	güçlü	çeker.	Örneğin,	15P3-	,	16S2-	ve	17Cl-	iyonlarının	çapları	arasındaki	ilişki;	15P3-	>	16S2-	>	17Cl-	şeklinde	olur.	İyonlaşma	Enerjisi:	Gaz	halindeki	atomdan	bir	elektron	kopartmak	için	verilmesi	gereken	minimum	enerjiye	iyonlaşma	enerjisi	adı	verilir.	İyonlaşma	enerjisinin	büyüklüğü	atomdaki	elektronların	ne	kadar	sıkı
tutulduğunun	da	bir	ölçüsüdür.	İyonlaşma	enerjisi	büyük	olan	atomlardan	elektron	koparmak	daha	zordur.	Çok	elektronlu	bir	atomda,	atomun	temel	halinden	ilk	elektronu	uzaklaştırmak	için	gerekli	olan	enerjinin	miktarına	birinci	iyonlaşma	enerjisi	(E1)	denir.	İkinci	bir	elektronu	koparmak	için	gerekli	enerjiye	ikinci	iyonlaşma	enerjisi	denir.	İkinci	iyonlaşma	enerjisi	(E2)	ve	üçüncü	iyonlaşma	enerjisi	(E3)	ise	aşağıdaki	eşitlikte	verilmiştir.		E2	+	X+	(g)		→	X2+	(g)	+	e-	ikinci
iyonlaşma	E3	+	X2+	(g)	→	X3+	(g)	+	e-	üçüncü	iyonlaşma	Bir	atomun	elektron	sayısı	kadar	iyonlaşma	enerjisi	değeri	ölçülebilir.	Bir	atomdan	bir	elektron	uzaklaştığı	zaman,	kalan	elektronlar	arasında	itme	kuvveti	azalır.	Çekirdek	yükü	sabit	kaldığından,	pozitif	yüklü	iyondan	başka	bir	elektronu	uzaklaştırmak	için	daha	fazla	enerji	gerekir.	Yani	bir	atomun	her	zaman	ilk	iyonlaşma	enerjisi	en	düşüktür.	Bu	nedenle,	iyonlaşma	enerjisi	aşağıdaki	sırayla	değişir.	E1	<	E2	<	E3	<
………	Bazı	düzensizlikler	olmasına	karşılık	periyodik	çizelgede	birinci	iyonlaşma	enerjileri	soldan	sağa	doğru	artmaktadır.	İlk	istisna	aynı	periyottaki	2A	ve	3A	grupları	arasında	görülür.	3A	grubu	elementlerinin	birinci	iyonlaşma	enerjileri	beklenenin	aksine	2A	grubu	elementlerininkinden	daha	düşüktür.	Bunun	nedeni	2A	grubunun	katman	elektron	dağılımının	kararlılığa	sahip	olmasıdır.	Aynı	durum	5A	ve	6A	gruplarında	da	görülmektedir.	Bir	periyottaki	iyonlaşma	enerjisi
aşağıdaki	gibi	değişmektedir.		1A	<	3A	<	2A	<	4A	<	6A	<	5A	<	7A	<	8A	Periyodik	tabloda	aynı	grupta	yukarıdan	aşağıya	doğru	yarıçap	büyür.	Bu	da,	değerlik	elektronlarının	çekirdekten	uzaklaşması,	onların	çekirdek	tarafından	diğer	elektronlara	oranla	daha	zayıf	çekilmesi	anlamına	gelmektedir.	Bu	nedenle,	bir	grupta	yukarıdan	aşağıya	doğru	gidildikçe	çap	büyümekte,	bununla	birlikte	iyonlaşma	enerjisi	ise	küçülmektedir.	Endotermik	bir	olaydır.	İyonlaşma	enerjisi,
atom	çapı	ile	ters	orantılıdır.	Elektron	İlgisi	(Eİ):	Gaz	halindeki	bir	atomun	bir	elektron	alması	sırasında	oluşan	ısı	değişimine	elektron	ilgisi	denir.	Elektron	ilgisi	pozitif	veya	negatif	olabilir.	Elektron	ilgisinin	büyük	negatif	değer	olması	elektron	alma	işlemi	sonucunda	büyük	enerjiler	açığa	çıktığını	ve	bu	atomun	elektron	almaya	elverişli	olduğunun	göstergesidir.	Eksi	işareti	değerin	azaldığının	göstergesi	değildir.	Bu	nedenle	elektron	almaya	en	yatkın	olan	halojenlerin	(7A
grubu)	elektron	ilgileri	en	yüksektir.	Aynı	periyotta	soldan	sağa	doğru	gidildikçe	elektron	ilgisi	artar.Aynı	grupta	yukarı	doğru	gidildikçe	elektron	ilgisi	genellikle	artar.	(İstisna:	klorun	elektron	ilgisi	florunkinden	büyüktür.)Ametallerin	elektron	ilgileri	metallerden	fazladır.	Soy	gazların	ise	elektron	ilgileri	çok	küçük	olduğundan	yok	kabul	edilir.	Elektron	ilgisi	bir	elementin	elektron	alma	eğiliminin	ölçüsüdür.Bir	atom	elektron	aldığında	açığa	çıkarı	ısı	ne	kadar	fazla	ise
elektron	ilgisi	o	kadar	yüksektir.Periyodik	tabloda	aşağıdan	yukarıya	ve	soldan	sağa	doğru	elektron	ilgisi	genellikle	artar.	8A	grubunun	elektron	ilgisi	yoktur.	Dolayısıyla	aynı	periyotta	7A	grubunun	elektron	ilgisi	en	fazladır.	Elektronegatiflik	(En):	Kimyasal	bağ	oluşturmuş	bir	atomun	bağ	elektronları	üzerindeki	çekme	gücünün	ölçüsüdür.		Elektronegatiflik	doğrudan	ölçülemediği	gibi	birimide	yoktur.Elektronegatiflik	atomların	iyonlaşma	enerjisi	ve	elektron	ilgisi	ile	ilgili
bir	değerdir.	Bu	değerler	kullanılarak	elektronegatiflik	hesaplanabilir.	Elektronegatifliği	en	yüksek	olan	element	flordur.	Florun	elektronegatiflik	değeri	4	kabul	edilmiştir.	Diğer	elementlerin	elektronegatifliği	flor	atomunun	elektronegatifliğine	(4,0)	kıyasla	hesaplanmıştır.	Periyodik	tabloda	genel	eğilim	elektronegatifliğin	soldan	sağa	ve	aşağıdan	yukarıya	doğru	artması	yönündedir.	8A	gruplarının	elektronegatifliği	yoktur.	Metallerin	elektronegatiflikleri	1,7	değerinden
aşağıda,	ametallerin	ise	2,0	değerinden	yukarıdadır.	Bu	iki	değer	arasında	yer	alan	elementler	yarı	metaldir.	Ametaller	metallere	göre	yüksek	elektronegatiflik	değerine	sahiptirler.	İyonlaşma	enerjisi	ve	elektron	ilgisi	arttığı	için	atomların		Aynı	grupta	aşağıdanàelektronegatiflik	değerleri	de	artar.	Periyodik	tabloda	elementlerin	elektronegatifliklerinin	değişimi	şu	şekildedir;		yukarıya	doğru	gidildikçe	genellikle	elektronegatiflik	artar.	Aynı	periyotta	soldan	sağa	doğru
gidildikçe	genellikle	elektronegatiflik	artar.	Elektronegatiflik,	elektron	ilgisi	ile	ilgilidir,	ancak	aynısı	değildir.	Florun	elektronegatifliği	en	büyük	iken,	klorun	elektron	ilgisi	en	büyüktür.	Periyodik	Özellikler-Elektron	İlgisi	(Konu	Anlatımı	ve	Örnek	Soru	Çözümleri	Videomuz	Haberimizin	Sonundadır.)Gaz	halindeki	nötr	bir	atomun	bir	elektron	alması	sırasındaki	enerji	değişimine	elektron	ilgisi	denir.	Elektron	ilgisi	genelde	egzotermik	bir	olaydır.	Ancak	2A	ve	8A	grubu
elementleri	ile	N	elementi	temel	halde	küresel	simetri	gösterdiği	için	bu	elementlerde	elektron	ilgisi	endotermiktir.Soygazlar	elektron	alışverişi	yapmadıklarından	elektron	ilgisi	yok	denecek	kadar	azdır.Periyodik	Sistemde	Elektron	İlgisi	Değişimi:	Bir	periyotta	soldan	sağa	doğru	gittikçe	elektron	ilgisi	artar.	Bir	grupta	yukarıdan	aşağıya	indikçe	elektron	ilgisi	azalır.	7A	grubunda	yer	alan	F	elementinin	elektron	ilgisinin	en	büyük	olması	beklenir	ancak	F	atomunun	son
orbitallerindeki	elektronlar	arası	itme	kuvveti	Cl	atomunun	elektronları	arası	itme	kuvvetinden	fazladır.	Bu	nedenle	Cl’nin	elektron	ilgisi	F’den	daha	yüksektir.	Tüm	elementler	içinde	elektron	ilgisi	en	fazla	olan	3	periyot	7A	grubunda	yer	alan	Cl	atomudur.	Örnek	Sorular:	Konunun	ayrıntılı	anlatımını	ve	soru	çözümlerini	aşağıdaki	videoda	bulabilirsiniz.YouTube	kanalımızdaki	özel	içeriklerimizi	takip	edin.	Abone	Olun	Kız	ve	Erkek	Öğrenci	Yurtları	için	TIKLAYINIZ.	Bu	ders
notumuzda	Kimya	dersinin	Periyodik	Tablo	konusu	altında;	Periyodik	Tablonun	Genel	Özelliklerini,	Periyodik	Tabloyu	Öğrenme,	Metallerin	Özellikleri,	Periyodik	Tabloda	Yukarıdan	Aşağıya/Soldan	Sağa	Gidildikçe	Değişen	Özellikler,	Ametallerin	Özellikleri,	Soygazların	Özellikleri,	Bileşik	Oluşumu,	Atom	ve	İyon	Çapı,	İyonlaşma	Enerjisi,Kimyasal	Bağlar,	İyonik	Bağ,	Kovelent	Bağ,		vb.	başlıklar	hakkında	detaylı	bilgileri	bulabilirsiniz.	Elementlerin	atom	numaralarına	göre
belirli	bir	kurala	uyarak	sıralanması	ile	periyodik	cetvel	oluşur.	Periyodik	cetvelde	yatay	sıralara	periyot,	düşey	sıralara	grup	denir.	Periyodik	cetvelde	7	tane	periyot,	8	tane	A	grubu,	8	tane	B	grubu	vardır.	8B	grubu	3	tanedir.	Her	periyot	kendine	ait	olan	s	orbitali	ile	başlar	p	orbitali	ile	biter.	Diger	bir	ifade	ile	1A	grubu	ile	başlayıp	8A	grubu	ile	sona	erer.	A	grubu	elementleri	s	ve	p	blokunda,B	grubu	elementleri	d	ve	f	blokunda	bulunurlar.B	grubu	elementlerine	geçiş
elementleri	denir.	Bunların	tamamı	metaldir.	Periyodik	cetvelde	A	grubu	elementlerinin	özel	isimleri	vardır.	Periyodik	cetvelde	aynı	grupta	bulunan	elementlerin	değerlik	elektron	sayıları	aynı	olduğundan	benzer	kimyasal	özellik	gösterirler.	Metal	Ametal	Soygaz	Grup	numarası	1A,2A,	3A,	ve	B	gruplarında	bulunan	elementler	metaldir.	Kendilerini	soygaza	benzetmek	için	son	yörüngelerindeki	elektoronları	vererek	(+)değerlik	alırlar.	1A(+1),	2A	(+2)Kesinlikle	(-)	değer
almazlar.	Kendi	aralarında	bileşik	oluşturmazlar.Ametallerle	bileşik	oluştururlar.	İndirgen	özellik	gösterirler.	Tel	ve	Levha	haline	gelebilirler.	Elektirik	akımını	iletirler.	Tabiatta	genellikle	katı	halde	bulunurlar	.	Grup	numarası	5A	,6A,7A,	olanlar	ametaldir.	Soygaza	benzeme	yani	son	yörüngelerindeki	elektronları	8′e	tamamlamak	için	elektron	alarak(-)	değerlik	alılar.	5A(-3),6A,(-2)7A(-1)…	Fakat(+)	değerlik	alabilirler.	Kendi	aralarında	ve	me-tallerle	bileşik	oluşturur-lar.
Yükseltgen	özellik	göste-rirler.	Tel	ve	levha	haline	gel-mezler.	Elektirik	akımını	iletmez-ler.	Tabiatta	genelde	gaz	ve	çift	atomlu	moleküller	halinde	bulunurlar.	(F2,N2,02…)	Grup	Numarası	8A	olanlar	soygazdır.	Kararlıdırlar,elektron	alış-verişi	yapmazlar.	Bileşik	yapmazlar	Orbitalleri	doludur.	Tabiatta	tek	atomlu	gaz	halinde	bulunur-lar.	•	BİLEŞİK	OLUŞUMU	a.	Metal	+	Ametal	b.	Ametal	+	Ametal	Metaller	son	yörüngelerindeki	elektronları	vererek	(+)	değerlik	alırlar.
Ametaller	ise	son	yörüngedeki	elektronları	8′e	tamamlamak	için	elektron	alarak	(-)	değerlikli	olurlar.	Bileşik	formülünü	bulabilmek	için	öncelikle	bileşiği	oluşturacak	elementlerin	değerlikleri	tespit	edilir.	Bu	değerlikler	en	küçük	katsayılar	şeklinde	çaprazlanır.	En	genel	ifadesi	ile	X+m	ile	Y-n	iyonu	XnYm	bileşiğini	oluşturur.	Bileşiği	oluşturan	atomların	her	ikisi	de	ametal	olduğunda	farklı	bileşik	formülleri	oluşabilir.	ATOM	ve	İYON	ÇAPI	(HACMİ)	Peryot	numarası	(yörünge
sayısı)	arttıkça	atom	hacmi	büyür.	Grup	numarası	arttıkça	atom	hacmi	küçülür.	Çünkü	yörünge	sayısı	aynı	kalmakta	fakat	çekirdek	yükü	ve	çekirdeğin	elektronları	çekme	gücü	artmaktadır.	Bir	atom	ya	da	iyon	elektron	aldıkça	çapı	büyür,	elektron	verdikçe	çapı	küçülür.	Örneğin;	X	atomunun	hacmi	X-n	iyonunun	hacminden	küçük,	X+n	iyonunun	hacminden	büyüktür.	Örnek	–	1	6C,	14Si,	3Li	atomlarının	çaplarını	karşılaştırınız?	Çözüm	Peryot	numarası	büyük	olanın	çapı	en
büyük	olduğundan	Si	çapı	en	büyüktür.	6C,	ile	3Li	aynı	peryotta	olduğundan,	grup	numarası	(proton	sayısı)	arttığı	için	çekirdek	çekimi	büyük	olanın	çapı	küçük	olacağından	3Li	çapı	6C	nun	çapından	büyüktür.	Sonuç	olarak	çaplar	arasında	Si	>	Li	>	C	ilişkisi	vardır.	İYONLAŞMA	ENERJİSİ	Gaz	halindeki	bir	atomdan	bir	elektron	koparmak	için	verilmesi	gereken	enerjiye	iyonlaşma	enerjisi	(1.	iyonlaşma	enerjisi)	denir.	2′inci	elektronu	koparmak	için	verilen	enerjiye	2.
iyonlaşma	enerjisi	denir.	3′üncü	elektronu	koparmak	için	verilen	enerjiye	3.	iyonlaşma	enerjisi	denir.	Herhangi	bir	atom	için	daima	1.i.E	<	2.i.E	<	3.i.E	…	geçerlidir.	Yani	bir	sonraki	elektronu	koparmak	daha	fazla	enerji	gerektirir.	Periyot	numarası	arttıkça	iyonlaşma	enerjisi	azalır.	Gruplarda	iyonlaşma	enerjisi	sıralaması,	1A	<	3A	<	2A	<	4A	<	6A	<	5A	<	7A	<	8A	şeklindedir.	Örnek	–	2	Bir	X	atomu	için;	X(g)	®	X+2(g)	+	2e–	X+1(g)	®	X+2(g)	+	e–X+1(g)	®	X+3(g)	+	2e–
DH	=	340	k.kal.	DH	=	215	k.kal.DH	=	625	k.kal.	Verildiğine	göre	X	atomunun	1.	iyonlaşma	enerjisi,	2.	iyonlaşma	enerjisi	ve	3.	iyonlaşma	enerjisi	değerleri	kaçtır?	Çözüm	1.	denklem:	2	elektronu	uzaklaştırmak	için	verilen	enerjidir.	Yani	1.	ve	2.	iyonlaşma	enerjileri	toplamıdır.	2	elektronu	koparmak	için	toplam	340	k.kal	enerji	harcanmıştır.	215	kkal.	2′inci	elektronu	uzaklaştırmak	için	verilen	enerji	olduğuna	göre	2.	iyonlaşma	enerjisi	215	k.kal’dir.	O	zaman	340	–	215	=	125
k.kal	1.	iyonlaşma	enerjisidir.	625	k.kal.	X	atomunun	1	elektronu	uzaklaşmış	durumundan	2e–	daha	uzaklaştırmak	için	gereken	enerjidir.	(Yani:	2.	ve	3.	iyonlaşma	enerjileri	toplamıdır.)	2.	İ.E	=	215	k.kal	olduğuna	göre;	3.	iyonlaşma	enerjisi	=	625	–	215	=	410	k.kal	dir.	ELEKTRON	İLGİSİ	Gaz	halindeki	nötr	bir	atomun	elektron	yakalamasıyla	açığa	çıkan	enerjidir.	Açıga	çıkan	enerji	ne	kadar	büyük	ise	elektron	ilgisi	o	kadar	fazladır.X(g)	+	e–	®	X–(g)	+	Enerji	Periyodik
cetvelde	7A	grubu	elementlerinin	elektron	ilgisi	en	büyüktür.	Metallerin	ve	soygazların	elektron	ilgileri	yok	kabul	edilir.	KİMYASAL	BAĞLAR		(NOT:	Bu	konuyu	kimyasal	Bağlar	Konusunda	daha	detaylı	göreceğiz)	Bileşiğin	en	küçük	parçası	olan	ve	en	az	iki	atomun	birleşmesinden	meydana	gelen	kararlı	yapı	moleküldür.	Moleküldeki	atomları	bir	arada	tutan	kuvvet	ise	kimyasal	bağlardır.	Kimyasal	bağlar	ikiye	ayrılır.	1.	İyonik	bağ	2.	Kovalent	bağ	İYONİK	BAĞ	Metallerle
ametaller	arasında	meydana	gelen	bağlardır.	Metaller	elektron	vererek	(+)	yüklü	iyon,	ametaller	elektron	alarak	(-)	yüklü	iyon	oluştururlar.	Bu	zıt	yüklü	iki	iyonun	birbirlerini	coulomb	çekim	kuvveti	ile	çekmesinden	iyonik	bag	oluşur.	Örnek	olarak	NaCI	bileşiğinde	Na	atomunun	iyonlaşma	enerjisi	küçük	olduğundan	1	tane	değerlik	elektronunu	vererek	(+1)	yüklü	iyon,	klor	ise	Na	atomunun	verdiği	elektronu	alarak	(-1)	yüklü	iyon	oluşturur.	Bu	iki	iyonun	birbirini	coulomb
çekim	kuvveti	ile	çekmesi	sonucu	NaCI	bileşiği	oluşur	ve	meydana	gelen	bağ	iyonik	bağdır.	iyonik	bağ	oluşurken	metal	ve	ametal	ne	kadar	aktifse	bağ	o	kadar	sağlam	olur.	Örnek	–	3	13Al	ve	16S	atomları	arasında	oluşan	bileşiğin	1	molekülü	için:	I.	Al	atomları	toplam	6	elektron	verir.	II.	S	atomları	toplam	3	elektron	verir.	III.	Al2S3	iyonik	bileşiği	oluşur.	hangileri	doğru	olur?	A)	Yalnız	I	B)	Yalnız	III	C)	I	ve	III	D)	II	ve	III	E)	I,	II	ve	III	Çözüm	Al	ve	S	atomlarının	elektronlarının
dizilişi	Al	:	1s2	2s2	2p6	3s2	3p1	S	:	1s2	2s2	2p6	3s2	3p4	şeklindedir.	Al	atomunun	son	yörüngesinde	3	elektron,	S	atomunun	son	yörüngesinde	6	elektron	vardır.	Al	metal,	S	ametaldir.	Al	ve	S	atomu	arasında	oluşan	bileşik	(Al+3	ve	S-2	iyonlarının	yükleri	çaprazlanırsa)	Al2S3	olarak	bulunur.	Oluşan	bileşik	iyonik	bileşiktir.	Al2S3	bileşiğinde	2	tane	Al	atomu	vardır.	1	tane	Al	atomu	3	elektron	verdiğinden	2	tane	Al	atomu	6	elektron	verir.	3	tane	S	atomu	6	elektron	alır.	Buna
göre	I	ve	III	dogru,	II	yanlıştır.	Cevap	C’	dir.	KOVALENT	BAĞ	Ametallerin	(C,	N,	P,	S,	O,	H,	F,	CI,	Br,	I)	kendi	aralarında	elektron	ortaklığı	ile	oluşturdukları	bağdır.	Örnek	olarak	hidrojen	molekülü	arasındaki	bağı	incelersek;	Hidrojenin	atom	numarası	1	olduğundan,	1	tane	elektronu	vardır.	Bu	elektron	1s	orbitalinde	bulunmaktadır.	ıki	hidrojen	atomundaki	birer	elektronun	etkileşmesinden	H2	molekülü	oluşur,	aradaki	bağ	kovalent	bağdır.	Hidrojen	molekülü	H•	•H	veya
H–H	şeklinde	gösterilir.	Aynı	cins	ametal	atomları	arasında	oluşan	kovalent	bağ	apolar,	farklı	cins	ametal	atomları	arasında	oluşan	kovalent	bağ	polardır.	H2	molekülündeki	H	–	H	bağı	apolar,	HCl	molekülündeki	H	–	Cl	bağı	polardır.	Kaynak	İndirme	Bilgileri	Site:	www.derscalisiyorum.com.tr	Dosya	İçeriği:	Periyodik	Tablo	Dosya	Boyutu/Türü:	386	KB/	PDF	Dosya	İndirme	Linki:	Tıklayınız.	Periyodik	cetvelin	bilim	insanlarına	sağladığı	en	büyük	fayda,	bir	elementin	sadece
periyodik	cetvedeki	yerini	bilerek	onun	hakkında	bazı	bilgilere	anında	ulaşabilmektir.	Periyodik	cetvelin	yapısı	gereği	bir	takım	özellikler	periyodik	olarak	artar	veya	azalır.	Bu	özelliklere	periyodik	özellikler	denir.	Periyodik	özellikler;	atom	yarı	çapı,	iyonlaşma	enerjisi,	elektron	ilgisi,	elektronegativite	ve	metalik-ametalik	özellik	olarak	sıralanabilir.	Periyodik	özelliklerin	hemen	hemen	hepsi	elektronların	orbitallere	dizilişine	bağlı	olarak	açıklanabilir	(ya	da	daha	basit	bir
yorumla,	atomun	yarıçap	büyüklüğüne	bağlıdır).Elementlerin	çoğu	fiziksel	özellikleri	(erime,	kaynama	vs)	atomun	hacmine	bağlıdır.	Ancak	atomların	kesin	hacmini	ölçmek,	elektronların	kesin	olmayan	dağılımları	yüzünden,	zordur.	Bu	yüzden	daha	kesin	sonuçlar	alabilmek	için	atomların	yarı	çapları	“birbirine	kimyasal	bağlarla	bağlı	aynı	cins	iki	atomun	çekirdekleri	arasındaki	uzaklığın	yarısıdır”	şeklinde	tanımlanır.	Aşağıdaki	görseldeki	gibi	ölçülür.Periyodik	cetvelde	atom
yarıçapı	şu	şekilde	değişir:Aynı	periyotta	soldan	sağa	doğru	atom	yarıçapı	ve	hacmi	azalır.Aynı	grupta	yukarıdan	aşağıya	doğru	atom	yarıçapı	ve	hacmi	büyür.Genellikle	temel	enerji	düzeyi	sayısı	(n,	katman	sayısı)	büyük	olan	element	atomlarının	çapı	büyüktür.	Örneğin	4Be	ile	12Mg	elementlerinde	magnezyumun	atom	yarıçapı	daha	büyüktür.Temel	enerji	düzeyi	sayısı	eşitse	atom	numarası	büyük	olan	element	atomlarının	çapı	küçüktür.Bir	atom	elektron	aldıkça	çapı
büyür.	Elektron	verdikçe	çapı	küçülür.	Dolayısıyla	aynı	atomlar	için	elektronu	fazla	olan	iyonun	çapı	büyüktür.Gaz	halinde	nötral	bir	atomdan	bir	elektron	uzaklaştırmak	için	verilmesi	gereken	enerjiye	iyonlaşma	enerjisi	denir.	İyonlaşma	enerjisi	bir	atomun	elektronlarından	birini	koparıp	sonsuz	uzaklığa	götürmek	ve	bir	fazla	artı	yüklü	yeni	bir	atom	iyonu	oluşturmak	için	gerekli	enerji	olarak	da	tanımlanabilir.	Genel	tepkimesi	şu	şekildedir;	Gaz	halindeki	nötr	bir	atomdan
bir	elektron	uzaklaştırmak	için	gerekli	enerji,	birinci	iyonlaşma	enerjisidir	ve	(İE1)	şeklinde	gösterilir.	“+1	yüklü”	iyondan	ikinci	elektronu	uzaklaştırmak	için	gerekli	enerji,	ikinci	iyonlaşma	enerjisidir	ve	(İE2)	şeklinde	gösterilir.	İyonlaşma	olayında	önce	enerjisi	en	yüksek	yani	çekirdekten	en	uzak	olan	elektron	koparılır.!	NOT:	Bir	elektronu	uzaklaştırmak	için	verilecek	enerji,	elektronun	çekirdekten	olan	uzaklığına	bağlıdır	(ters	orantı	vardır).	Bu	nedenle	aynı	grupta
yukarıdan	aşağıya	doğru	inildikçe	atom	yarıçapı	arttığı	için	iyonlaşma	enerjisi	azalacaktır.BirinciİkinciÜçüncüDördüncüBeşinciAltıncıYedinciSekizinciH1312He23715247Li520729711810Be90017571484021000B800243036592502032810C10862352461962213780047300N140228574577747394435325064340O131433915301746810980133207130084050F168133756045841811020151601786092000Ne20803963627693761219015230——
Na495,845656912954013360166102011025490Mg737,6145077321055013620180002170025660Al577,4181627441158015030183702329027460Si786,215773229435616080197902378029250P10121896291049546272212702541029840S999,6226033804565699684902808031720Cl1255229738505146654493301102033600Ar1520266539475770724088101197013840K418,8306946005879797196191138014950Ca589,51146494164858142105201235013830Yukarıdaki
tabloda	ilk	20	elementin	iyonlaşma	enerjilerini	görebilirsiniz.	İyonlaşma	enerjisinin	hızlıca	arttığı	(sıçrama	yaptığı)	değerler	ilgili	atomun	“değerlik”	sayısıdır.	Bu	sayede	atomun	periyodik	cetvelde	“A	grubundaki”	yerini	bilmemizi	sağlar.İyonlaşma	enerjisinin	periyot	boyunca	değişimi	düzensizdir.	Çünkü	soldan	sağa	doğru	gidildikçe	atom	yarıçapları	küçülür,	çekirdek	yükleri	artar;	bu	durumda	iyonlaşma	enerjisinin	artmasına	neden	olur.	Ancak	bazı	gruplarda	oluşan	orbital
dizilimlerinden	kaynaklı,	iyonlaşma	enerjisindeki	artış	düzenli	olmaz	ve	aynı	grup	içindeki	sıralama	şu	şekilde	olur;1A	<	3A	<	2A	<	4A	<	6A	<	5A	<	7A	<	8AGaz	halinde	nötral	bir	atomun	bir	elektron	yakalaması	sırasında	açığa	çıkan	enerjiye	elektron	ilgisi	denir.	Elektron	ilgisi,	atom	yarıçapı	ya	da	iyonlaşma	enerjisine	göre	daha	az	periyodik	olmasına	rağmen	atom	yarıçapındaki	değişim	ile	paralellik	gösterir.	Atom	yarıçapı	küçüldükçe	elektron	ilgisi	artar.F	+	e	F	+
EnerjiFlorun	elektron	ilgisinin	değer	+328	kj/mol	olarak	gösterilir.	Bir	elementin	elektron	ilgisi	değeri	çok	pozitif	ise	o	elementin	elektron	kabul	etme	eğilimi	büyüktür.Aynı	periyotta	soldan	sağa	doğru	gidildikçe	elementin	elektron	ilgisi	artar.Metallerin	ve	soygazların	elektron	ilgisi	yoktur,	sadece	ametallerde	elektron	ilgisi	gözlemlenir.Aynı	gurupta	yukarıdan	aşağıya	inildikçe	elementlerin	elektron	ilgisi	azalır.Bir	atomun	kimyasal	bağda	bağ	yapan	elektronları	kendisine
çekme	gücüne	elektronegatiflik	veya	elektronegativite	denir.	Elementlerin	elektronegatifliklerini	sıralayabilmek	için	florun	elektronegatifliği	4.0	olarak	kabul	edilmiştir.Periyodik	tabloda	soldan	sağa	doğru	gidildikçe	atom	çapı	küçülür,	elektronegatiflik	artar.Aynı	grupta	yukarıdan	aşağı	doğru	gidildikçe	atom	çapı	artar,	çekirdeğin	çekim	gücü	azalır,	elektronegatiflik	azalır.Metallerin	değerlik	elektron	sayısı	genellikle	az	ve	dolayısıyla	iyonlaşma	enerjileri	düşüktür.	Bu
sebeple	hidrojen	hariç	1A	grubu	elementleri,	2A	grubu	elementleri,	tüm	B	grubu	elementleri,	bor	hariç	tüm	3A	grubu	metaldir.	Periyodik	tabloda	sağdan	sola	doğru	gidildikçe,	metalik	özellik	özellik	azalır.	Ancak	metalik	özellikler	birden	bitip	ametallik	özellik	başlamaz.	Metallerden	ametallere	geçiş	süreci	“yarı	metaller”	ile	başlar.Metalik	özellik	periyodik	cetvelde	(aynı	grup	içerisinde)	sağdan	sola	ve	(aynı	periyot	içerisinde)	yukarıdan	aşağıya	gittikçe	artar.Ametalik
özellik	periyodik	cetvelde	(aynı	grup	içerisinde)	sağdan	sola	ve	(aynı	periyot	içerisinde)	yukarıdan	aşağıya	gittikçe	azalır.	Kız	ve	Erkek	Öğrenci	Yurtları	için	TIKLAYINIZ.	Bu	ders	notumuzda	Kimya	dersinin	Periyodik	Tablo	konusu	altında;	Periyodik	Tablonun	Genel	Özelliklerini,	Periyodik	Tabloyu	Öğrenme,	Metallerin	Özellikleri,	Periyodik	Tabloda	Yukarıdan	Aşağıya/Soldan	Sağa	Gidildikçe	Değişen	Özellikler,	Ametallerin	Özellikleri,	Soygazların	Özellikleri,	Bileşik	Oluşumu,
Atom	ve	İyon	Çapı,	İyonlaşma	Enerjisi,Kimyasal	Bağlar,	İyonik	Bağ,	Kovelent	Bağ,		vb.	başlıklar	hakkında	detaylı	bilgileri	bulabilirsiniz.	Elementlerin	atom	numaralarına	göre	belirli	bir	kurala	uyarak	sıralanması	ile	periyodik	cetvel	oluşur.	Periyodik	cetvelde	yatay	sıralara	periyot,	düşey	sıralara	grup	denir.	Periyodik	cetvelde	7	tane	periyot,	8	tane	A	grubu,	8	tane	B	grubu	vardır.	8B	grubu	3	tanedir.	Her	periyot	kendine	ait	olan	s	orbitali	ile	başlar	p	orbitali	ile	biter.	Diger	bir
ifade	ile	1A	grubu	ile	başlayıp	8A	grubu	ile	sona	erer.	A	grubu	elementleri	s	ve	p	blokunda,B	grubu	elementleri	d	ve	f	blokunda	bulunurlar.B	grubu	elementlerine	geçiş	elementleri	denir.	Bunların	tamamı	metaldir.	Periyodik	cetvelde	A	grubu	elementlerinin	özel	isimleri	vardır.	Periyodik	cetvelde	aynı	grupta	bulunan	elementlerin	değerlik	elektron	sayıları	aynı	olduğundan	benzer	kimyasal	özellik	gösterirler.	Metal	Ametal	Soygaz	Grup	numarası	1A,2A,	3A,	ve	B	gruplarında
bulunan	elementler	metaldir.	Kendilerini	soygaza	benzetmek	için	son	yörüngelerindeki	elektoronları	vererek	(+)değerlik	alırlar.	1A(+1),	2A	(+2)Kesinlikle	(-)	değer	almazlar.	Kendi	aralarında	bileşik	oluşturmazlar.Ametallerle	bileşik	oluştururlar.	İndirgen	özellik	gösterirler.	Tel	ve	Levha	haline	gelebilirler.	Elektirik	akımını	iletirler.	Tabiatta	genellikle	katı	halde	bulunurlar	.	Grup	numarası	5A	,6A,7A,	olanlar	ametaldir.	Soygaza	benzeme	yani	son	yörüngelerindeki
elektronları	8′e	tamamlamak	için	elektron	alarak(-)	değerlik	alılar.	5A(-3),6A,(-2)7A(-1)…	Fakat(+)	değerlik	alabilirler.	Kendi	aralarında	ve	me-tallerle	bileşik	oluşturur-lar.	Yükseltgen	özellik	göste-rirler.	Tel	ve	levha	haline	gel-mezler.	Elektirik	akımını	iletmez-ler.	Tabiatta	genelde	gaz	ve	çift	atomlu	moleküller	halinde	bulunurlar.	(F2,N2,02…)	Grup	Numarası	8A	olanlar	soygazdır.	Kararlıdırlar,elektron	alış-verişi	yapmazlar.	Bileşik	yapmazlar	Orbitalleri	doludur.	Tabiatta	tek
atomlu	gaz	halinde	bulunur-lar.	•	BİLEŞİK	OLUŞUMU	a.	Metal	+	Ametal	b.	Ametal	+	Ametal	Metaller	son	yörüngelerindeki	elektronları	vererek	(+)	değerlik	alırlar.	Ametaller	ise	son	yörüngedeki	elektronları	8′e	tamamlamak	için	elektron	alarak	(-)	değerlikli	olurlar.	Bileşik	formülünü	bulabilmek	için	öncelikle	bileşiği	oluşturacak	elementlerin	değerlikleri	tespit	edilir.	Bu	değerlikler	en	küçük	katsayılar	şeklinde	çaprazlanır.	En	genel	ifadesi	ile	X+m	ile	Y-n	iyonu	XnYm
bileşiğini	oluşturur.	Bileşiği	oluşturan	atomların	her	ikisi	de	ametal	olduğunda	farklı	bileşik	formülleri	oluşabilir.	ATOM	ve	İYON	ÇAPI	(HACMİ)	Peryot	numarası	(yörünge	sayısı)	arttıkça	atom	hacmi	büyür.	Grup	numarası	arttıkça	atom	hacmi	küçülür.	Çünkü	yörünge	sayısı	aynı	kalmakta	fakat	çekirdek	yükü	ve	çekirdeğin	elektronları	çekme	gücü	artmaktadır.	Bir	atom	ya	da	iyon	elektron	aldıkça	çapı	büyür,	elektron	verdikçe	çapı	küçülür.	Örneğin;	X	atomunun	hacmi	X-n
iyonunun	hacminden	küçük,	X+n	iyonunun	hacminden	büyüktür.	Örnek	–	1	6C,	14Si,	3Li	atomlarının	çaplarını	karşılaştırınız?	Çözüm	Peryot	numarası	büyük	olanın	çapı	en	büyük	olduğundan	Si	çapı	en	büyüktür.	6C,	ile	3Li	aynı	peryotta	olduğundan,	grup	numarası	(proton	sayısı)	arttığı	için	çekirdek	çekimi	büyük	olanın	çapı	küçük	olacağından	3Li	çapı	6C	nun	çapından	büyüktür.	Sonuç	olarak	çaplar	arasında	Si	>	Li	>	C	ilişkisi	vardır.	İYONLAŞMA	ENERJİSİ	Gaz	halindeki
bir	atomdan	bir	elektron	koparmak	için	verilmesi	gereken	enerjiye	iyonlaşma	enerjisi	(1.	iyonlaşma	enerjisi)	denir.	2′inci	elektronu	koparmak	için	verilen	enerjiye	2.	iyonlaşma	enerjisi	denir.	3′üncü	elektronu	koparmak	için	verilen	enerjiye	3.	iyonlaşma	enerjisi	denir.	Herhangi	bir	atom	için	daima	1.i.E	<	2.i.E	<	3.i.E	…	geçerlidir.	Yani	bir	sonraki	elektronu	koparmak	daha	fazla	enerji	gerektirir.	Periyot	numarası	arttıkça	iyonlaşma	enerjisi	azalır.	Gruplarda	iyonlaşma
enerjisi	sıralaması,	1A	<	3A	<	2A	<	4A	<	6A	<	5A	<	7A	<	8A	şeklindedir.	Örnek	–	2	Bir	X	atomu	için;	X(g)	®	X+2(g)	+	2e–	X+1(g)	®	X+2(g)	+	e–X+1(g)	®	X+3(g)	+	2e–	DH	=	340	k.kal.	DH	=	215	k.kal.DH	=	625	k.kal.	Verildiğine	göre	X	atomunun	1.	iyonlaşma	enerjisi,	2.	iyonlaşma	enerjisi	ve	3.	iyonlaşma	enerjisi	değerleri	kaçtır?	Çözüm	1.	denklem:	2	elektronu	uzaklaştırmak	için	verilen	enerjidir.	Yani	1.	ve	2.	iyonlaşma	enerjileri	toplamıdır.	2	elektronu	koparmak	için
toplam	340	k.kal	enerji	harcanmıştır.	215	kkal.	2′inci	elektronu	uzaklaştırmak	için	verilen	enerji	olduğuna	göre	2.	iyonlaşma	enerjisi	215	k.kal’dir.	O	zaman	340	–	215	=	125	k.kal	1.	iyonlaşma	enerjisidir.	625	k.kal.	X	atomunun	1	elektronu	uzaklaşmış	durumundan	2e–	daha	uzaklaştırmak	için	gereken	enerjidir.	(Yani:	2.	ve	3.	iyonlaşma	enerjileri	toplamıdır.)	2.	İ.E	=	215	k.kal	olduğuna	göre;	3.	iyonlaşma	enerjisi	=	625	–	215	=	410	k.kal	dir.	ELEKTRON	İLGİSİ	Gaz	halindeki
nötr	bir	atomun	elektron	yakalamasıyla	açığa	çıkan	enerjidir.	Açıga	çıkan	enerji	ne	kadar	büyük	ise	elektron	ilgisi	o	kadar	fazladır.X(g)	+	e–	®	X–(g)	+	Enerji	Periyodik	cetvelde	7A	grubu	elementlerinin	elektron	ilgisi	en	büyüktür.	Metallerin	ve	soygazların	elektron	ilgileri	yok	kabul	edilir.	KİMYASAL	BAĞLAR		(NOT:	Bu	konuyu	kimyasal	Bağlar	Konusunda	daha	detaylı	göreceğiz)	Bileşiğin	en	küçük	parçası	olan	ve	en	az	iki	atomun	birleşmesinden	meydana	gelen	kararlı	yapı
moleküldür.	Moleküldeki	atomları	bir	arada	tutan	kuvvet	ise	kimyasal	bağlardır.	Kimyasal	bağlar	ikiye	ayrılır.	1.	İyonik	bağ	2.	Kovalent	bağ	İYONİK	BAĞ	Metallerle	ametaller	arasında	meydana	gelen	bağlardır.	Metaller	elektron	vererek	(+)	yüklü	iyon,	ametaller	elektron	alarak	(-)	yüklü	iyon	oluştururlar.	Bu	zıt	yüklü	iki	iyonun	birbirlerini	coulomb	çekim	kuvveti	ile	çekmesinden	iyonik	bag	oluşur.	Örnek	olarak	NaCI	bileşiğinde	Na	atomunun	iyonlaşma	enerjisi	küçük
olduğundan	1	tane	değerlik	elektronunu	vererek	(+1)	yüklü	iyon,	klor	ise	Na	atomunun	verdiği	elektronu	alarak	(-1)	yüklü	iyon	oluşturur.	Bu	iki	iyonun	birbirini	coulomb	çekim	kuvveti	ile	çekmesi	sonucu	NaCI	bileşiği	oluşur	ve	meydana	gelen	bağ	iyonik	bağdır.	iyonik	bağ	oluşurken	metal	ve	ametal	ne	kadar	aktifse	bağ	o	kadar	sağlam	olur.	Örnek	–	3	13Al	ve	16S	atomları	arasında	oluşan	bileşiğin	1	molekülü	için:	I.	Al	atomları	toplam	6	elektron	verir.	II.	S	atomları	toplam
3	elektron	verir.	III.	Al2S3	iyonik	bileşiği	oluşur.	hangileri	doğru	olur?	A)	Yalnız	I	B)	Yalnız	III	C)	I	ve	III	D)	II	ve	III	E)	I,	II	ve	III	Çözüm	Al	ve	S	atomlarının	elektronlarının	dizilişi	Al	:	1s2	2s2	2p6	3s2	3p1	S	:	1s2	2s2	2p6	3s2	3p4	şeklindedir.	Al	atomunun	son	yörüngesinde	3	elektron,	S	atomunun	son	yörüngesinde	6	elektron	vardır.	Al	metal,	S	ametaldir.	Al	ve	S	atomu	arasında	oluşan	bileşik	(Al+3	ve	S-2	iyonlarının	yükleri	çaprazlanırsa)	Al2S3	olarak	bulunur.	Oluşan	bileşik
iyonik	bileşiktir.	Al2S3	bileşiğinde	2	tane	Al	atomu	vardır.	1	tane	Al	atomu	3	elektron	verdiğinden	2	tane	Al	atomu	6	elektron	verir.	3	tane	S	atomu	6	elektron	alır.	Buna	göre	I	ve	III	dogru,	II	yanlıştır.	Cevap	C’	dir.	KOVALENT	BAĞ	Ametallerin	(C,	N,	P,	S,	O,	H,	F,	CI,	Br,	I)	kendi	aralarında	elektron	ortaklığı	ile	oluşturdukları	bağdır.	Örnek	olarak	hidrojen	molekülü	arasındaki	bağı	incelersek;	Hidrojenin	atom	numarası	1	olduğundan,	1	tane	elektronu	vardır.	Bu	elektron	1s
orbitalinde	bulunmaktadır.	ıki	hidrojen	atomundaki	birer	elektronun	etkileşmesinden	H2	molekülü	oluşur,	aradaki	bağ	kovalent	bağdır.	Hidrojen	molekülü	H•	•H	veya	H–H	şeklinde	gösterilir.	Aynı	cins	ametal	atomları	arasında	oluşan	kovalent	bağ	apolar,	farklı	cins	ametal	atomları	arasında	oluşan	kovalent	bağ	polardır.	H2	molekülündeki	H	–	H	bağı	apolar,	HCl	molekülündeki	H	–	Cl	bağı	polardır.	Kaynak	İndirme	Bilgileri	Site:	www.derscalisiyorum.com.tr	Dosya	İçeriği:
Periyodik	Tablo	Dosya	Boyutu/Türü:	386	KB/	PDF	Dosya	İndirme	Linki:	Tıklayınız.
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