
Основні фізичні та 

хімічні властивості 

неметалів



Хімічні елементи

Метали

( більше 80)

Неметали  

(22)



Періодична система хімічних елементів

НЕМЕТАЛИ

МЕТАЛИ



Вміст 18 найбільш розповсюджених елементів в

земної корі, океані та атмосфері (% мас.)



• Атоми неметалічних елементів на 
зовнішньому енергетичному рівні 
мають, як правило, від 4 до 8 
електронів.

• Майже всі вони можуть 
приєднувати певну кількість 
електронів і перетворюватися на 
негативно заряджені йони —
аніони.

Особливості будови неметалічних елементів
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Атомні радіуси деяких елементів (у пікометрах)



1. Неметалічні елементи у періодичній системі містяться головних підгрупах IV—VII

груп, лише Бор — у III групі. Вони займають верхню праву частину періодичної

системи елементів Д. І. Менделєєва (від умовної лінії «Бор — Астат»).

2. Елементи-неметали відносять до р-елементів, крім Гідрогену. На р-орбіталях

міститься від 1 до 5 електронів. Структури зовнішніх електронних рівнів р-

елементів однієї групи подібні, тому властивості їх теж подібні.

3. Загальні властивості неметалів:

- переважають окиснювальні властивості;

- характерно утворення ковалентного зв'язоку між атомами неметалів.

4. Неметалічні властивості елементів закономірно змінюються в періодах та

головних підгрупах періодичної системи.

5. Кожний перший елемент підгруп неметалів значно відрізняється від інших 

елементів підгрупи своїми властивостями.



Посилення неметалічних властивостей



Властивості неметалів

• Неметали можуть мати як молекулярну, так і 

немолекулярну структури.

• Вони погано проводять теплоту й електричний 

струм,

• Крихкі

• мають різний колір: так, фосфор червоного 

кольору, сірка — жовтого, графіт — чорного, 

водень — безбарвний газ.



Алотропія

силіцій карбон(графіт)

Кристалічна решітка 

атомна [С]n,[Si]n, [S]n

йод бром

Кристалічна решітка 

молекулярна (Н2, О2, N2, F2)

Здатність елементу 

існувати у вигляді 

кількох простих 

речовин

N ¨ N
¨

¨ ¨

Ковалентний  

неполярний 

звязок

H : H

¨

¨ ¨
:O ¨ O:

Алотропні модифікації

Утворення молекул з різною 

кількістю атомів

Утворення різних кристалічних 

форм



Алотропія

озон кисень червоний білий жовтий

графіт алмаз фулерен



Властивості 

простих речовин

Прості речовини Прості речовини

кисень озон

Агрегатний стан за 

звичайних умов 

Газ Газ  

Колір Безбарвний Синій

Запах  Без запаху Різкий, 

своєрідний 

Розчинність (у 100 

об'ємах Н20 при 

200С) 

3 об'єми 49 об'ємів 

Густина газу за н. 

у. 

1,43 г/л 2,14 г/л

Температура 

кипіння Температ

ура плавлення

-193 °С -219 °С -112 °С -192 °С 

Фізіологічна дія Неотруйний Дуже отруйний 

Хімічні 

властивості 

Окисник Дуже сильний 

окисник 

Реакційна 

здатність 

Висока Дуже висока 

кисень O2

озон O3



Алотропні модифікації Сульфуру

Кристалічна

Ромбічна Моноклінна

Пластична

Природною алотропною видозміною Сульфуру є ромбічна сірка. При температурі

+119,5 ◦С ромбічна сірка плавиться й перетворюється на моноклінну сірку. Якщо

доведену до кипіння сірку вилити в холодну воду, то під впливом різкого перепаду

температур вона перетвориться на пластичну сірку



Червоний порошок 

Атомна кристалічна 

гратка.

Нерозчинний у воді.

Не світиться.

Діелектрик.  

Нелеткий.

Без запаху. 

Не отруйний

Білий, кристалічний порошок 

Молекулярна кристалічна 

гратка.

Нерозчинний у воді.

Світиться. 

Діелектрик. 

Легкоплавкий.  

Леткий.

Часниковий запах. 

Отруйний



Хімічні властивості неметалів

НеМе0

окисник

НеМе0

відновник

Ме

НеМе < електронегат.

сіль< акт. НеМе

оксид НеМе (відновник)

Cl2
0 +Na0→

Cl2
0 +P0 →

2Cl 0 +NaI→

Cl2
0 +CO→

оксид Ме

кислота 

(окисник)

C +CuO→

C+HNO3→

+

+



Хімічні властивості неметалів

S + Fe = FeS (tº) 

2C + Ca = CaC2 (tº)

Неметали можуть:

1.Взаємодія з металами: окиснювати метали 

3F2 + 2Al = 2AlF3

O2 + 2Mg = 2MgO (tº)

2.Взаємодія з неметалами:окиснюють інші неметали

2F2 + C = CF4 (tº) S + H2 = H2S (tº)

O2 + S = SO2 (tº)

3.Взаємодія з складними речовинами :окиснюють складні 

речовини:

4F2 + CH4 = CF4 + 4HF

Cl2 + 2HBr = Br2 + 2HCl

3O2 + 4NH3 = 2N2 + 6H2O (tº)

4. Здатні витісняти менш активні НеМе із солей: 

Hal2 + F2 = 2НаlF ,где Наl = Сl, Вr, I

Cl2 + 2NaBr = Br2 + 2NaCl



як відновники реагувати з більш електронегативними неметалами: 

Si + 2F2 = SiF4 C + O2 = CO2 C + 2S = CS2

Неметали можуть:

(особливо графіт і водень)

Виявляють відновні властивості:

2С + MnO2 = Mn + 2CO

4H2 + Fe3O4 = 3Fe + 4H2O

вступати в реакції самоокиснення-самовідновлення з водою

Сl2 + Н2О = НСl + НСlO - 25 кДж.

вступати в реакції самоокиснення-самовідновлення з лугами

Сl2 + 2NаОН = NаСl + NаСlO + Н2О (на холоді) 

ЗСl2 + 6КОН = 2КСl + КClO3 + ЗН2О (при нагрів.)

Хімічні властивості 

неметалів



Фізичні властивості

Переважна більшість оксидів неметалічних елементів за 
звичайних умов є

• газами

(СО, СО2, SО2, NO, NO2 ),

• леткими рідинами

(N2O4, SO3 )

• легкоплавкими твердими речовинами (P2O5).



Хімічні властивості

Оксиди неметалічних 

елементів можуть бути:

• несолетвірними (СО, NO, N2O)

•кислотними (СО2, SО2, SО3, NO2 та 

інші)



Для більшості елементів існує по кілька оксидів

для Бору та Гідрогену – по одному.

Періоди

Групи

IV V VI

2 CO

CO2

NO

N2О 

N2O3 

N2O5 

NO2

3 SiO2 P2O5

P2O3

SO2, SO3

Чому??



Оксиди неметалічних елементів.

Мають кислотний характер



Хімічні властивості оксидів

неметалічних елементів

неМеО: SO2, SO3, NO2, CO2

Кислота

Сіль

Сіль + Н2О

+H2O

+MeO

+Me(OH)n

Формула  

оксиду

Ступінь

окиснення

кислототвірного

елемента

Кислота

Формула Назва кислоти

N2O5 +5 HNO3 нітратна

SO2 +4 H2SO3 сульфітна

SO3 +5 H2SO4 сульфатна

CO2 +4 H2CO3 карбонатна

SiO2 +4 H2SiO3 силікатна

P2O5 +5 H3PO4 ортофосфатна



Хімічні властивості

Але є кислотний оксид, що не реагує з 
водою

SіO2 + Н2О ≠



Деякі оксиди можуть взамодіяти з киснем або розкладатися з 
утворенням інших оксидів:

* 2CO+O2 =
t 2CO2

* 2SO3 =
t 2SO2+O2

* K2CO3+SiO2 =t K2SiO3+CO2

Хімічні властивості



Кислотні властивості вищих оксидів неметалічних 
елементів у кожному періоді посилюються зліва направо

Кислотні властивості посилюються зліва направо



• Завдяки високої реакційної здатності галогени у 
вільному стані в природі не зустрічаються.

• Їх можна знайти у вигляді галогенід – йонів (Х-

або Hal- у чисельних мінералах, артезіанській 
та морській воді.

р5- елементи

Галогени: F, Cl, Br, I



Деякі фізичні властивості, знаходження у природі та 
способи добування галогенів



Одержання гідрогенгалогенідів

H2(г) + X2(г) → 2HX(г)

• Водні розчини гідрогенгалогенидів є сильними
кислотами (крім гідрогенфлуориду) – HX практично 
повністю дисоціюють на йони.

• Всі галогени (крім флуору) утворюють оксигенвмісні 
кислоти.

• Сила цих кислот збільшується із збільшенням килькості 
атомів оксигену, що входять до складу молекул цих
кислот.



Оксигенвмісні кислоти галогенів



• Хоча певна тенденція щодо посилення металічних
властивостей із збільшенням порядкового номеру елементу в
межах групи 6A спостерігається, жоден елемент цієї групи не
поводить себе як типовий метал.

• Халькогени можуть утворювати ковалентні зв’язки з іншими
неметалами.

р4- елементи

Халькогени: O, S, Se, Te, Po

Деякі фізичні властивості, знаходження у природі та способи 
добування халькогенів



• O2 міститься у атмосфері у кількості до 21%.

• O3 (озон) в природних умовах міститься у верхніх шарах 
атмосфери Землі.

▪ Озоновий шар поглинає ультрафіолетове світло та діє 
як захисний екран, що запобігає радіації руйнувати
поверхню Землі.

▪ Фреони та оксиди нітрогену сприяють руйнуванню 
захисного озонового шару Землі.

3O2(г)  2O3(г)



Сірка знаходиться у природі як у самородному вигляді (поклади

сірки – простої речовини), так і вигляді родовищ сполук різного

складу: піриту, гіпсу, глаубериту та ін.



СУЛЬФУР утворює два кислотні оксиди: 

оксид сульфуру (ІV) SO2

оксид сульфуру(VI) SO3



• безбарвний важкий газ

• у 2,2 раза важчий за повітря,

• з різким запахом, що викликає

• негорючий.

• токсичний

• дуже легко розчиняється у воді

кашель.

SО
2



Сульфатна кислота

Структурна формула

Кулестержнева модель 

сульфатної кислоти

Формула : H2SO4



Взаємодія з металами

Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2↑
Як з металами взаємодіє 

хлоридна кислота?

+1 +6 –2

H2 S O4

!!! Метал – завжди ВІДновник!

В молекулі сульфатної кислоти є 

2 елементи, що здатні 

відновлюватись

кислота 

розведена

кислота

концентрована



Хімічні властивості

РОЗВЕДЕНОЇ

сульфатної кислоти

1.Взаємодія з металами,

які в ряду активності стоять до водню, 

з виділенням водню й утворенням солі.

:

H2SO4 + Zn = ZnSO4 + H2.

2. Взаємодія з основними й амфотерними оксидами

CuO + H2SO4 = CuSO4 + H2O

3. Взаємодія з основами

Cu(OH)2 + H2SO4 = CuSO4 + 2H2O

4. Взаємодія з солями

H2SO4 + 2KCl → К2SO4 + 2HCl↑.

Витісняє леткі 

кислоти



Якісною реакцією на сульфат-іон є взаємодія з іоном 
барію, в результаті чого утворюється білий

порошкоподібний осад:

Ba2+ + SO4 = BaSO4↓2-



Продукти взаємодії концентрованої 

сульфатної кислоти з металами

Активні метали
Метали середньої 

активності
Малоактивні  

метали

Сіль, Cіль, Cіль,

вода вода вода

Н2S S SO2





Найважливіші природні сульфати

Алебастр СаSO4·Н2О

Гіпс СаSO4·2Н2О

Глауберова сіль (мірабіліт) 

Na2SO4·10H2О 

Гірка сіль (магнезія) 

MgSO4·7H2О 

Мідний купорос СuSO4·5Н2О



➢Na2SO4·10H2О – мірабіліт, або глауберова сіль. На початку XVII
ст. в Німеччині тяжко хворий Йоган-Рудольф Глаубер почав
пити воду з одного із джерел і вилікувався. Дослідивши дану
сіль, Глаубер назвав її чудовою сіллю, або мірабалітом. Також
Na2SO4 використовують для виготовлення скла, сірки, амоній
сульфату, у паперовій промисловості.

➢MgSO4·7H2О – гірка сіль використовують в обробці тканин,
дубінні шкіри, виготовленні медичних препаратів, у медицині
також використовують як протиотруту.

➢СuSO4·5Н2О – мідний купорос застосовують у сільському
господарстві для боротьби зі шкідниками рослин, як засіб для
запобігання гниттю речовин, у будівництві: для нейтралізації
наслідків протікань, для ліквідації плям іржі.

➢Калій сульфат К2SO4, амоній сульфат (NH4)2SO4

використовуються як добрива.



р3-елементи – N, P, As, Sb, Bi

Деякі фізичні властивості, знаходження у природі та
способи добування галогенів



Надзвичайно висока стабільність потрійного зв’язку N≡N  
обумовлює той факт, що переважна більшість бінарних 
сполук нітрогену здатні розкладатися з екзотермічним 
ефектом

NO2(г) → ½N2(г) + O2(г) 

N2H4(г) → N2(г) + 2H2(г)

Нітроген

Атмосферний нітроген фіксують у промисловості за 
процесом Габера:

N2(г) + 3H2(г) → 2NH3(г)



Кругообіг нітрогену у природі



Процес 
Оствальда



Усі оксиди нітрогену 
дуже отруйні, за

2винятком N О.

Нітроген (I) оксид - N2О 

Нітроген (II) оксид - NO 

Нітроген (III) оксид - N2О3 

Нітроген (IV) оксид - NО2 

Нітроген (V) оксид - N2O5

рог

вода
льодяна



Хімічні властивості
Особливості взаємодія нітроген (IV) оксиду 

Це окисно-відновна реакція,в результаті якої

утворюється дві кислоти:

нітратна і нітритна

+4 -2 + -2 + + +3 -2+5 -2

2 NO2 + H2O= HNO3 + HNO2

N+4 - 1ē → N+5 

N+4 + 1ē → N+3

відновник  

окисник



Молекулярна формула нітратної кислоти:

НNO3

Структурна формула нітратної кислоти:



Ступінь окиснення Нітрогену: +5

Валентність Нітрогену: ІV



НNO3

1. Безбарвна рідина.

2. З характерним запахом.

3. Летка, на повітрі «димить».

4. Добре розчинна у воді.

5. Подразнює шкіру, справляє 

руйнівну дію на папір, одяг.

6. Отруйна.

7. tкип= 84оС, tпл = -42оС



✓ НNO3 - сильний електроліт;

✓ з основними і амфотерними оксидами;

✓ з основами;

✓ з солями

НNO3 розкладається на світлі або при нагріванні 

4НNO3 → 4NO2 ↑+ 2 H2O + O2↑



Взаємодія з металами

У таких реакціях водень не виділяється!!!

Кислота, в залежності від концентрації та активності металу,  

може відновлюватися до сполук:

NO2 NO N2O N2 NH3 (NH4NO3)



Взаємодія з металами
3

НNO – сильний окисник, реагує з 

металами незалежно від їх положення в

ряді напруг, при цьому не утворюється

Н2, а відновлюєтя до NO2, NO, N2O, N2,

NH3

НNO3конц

з лужними і лужноземельними металами → N2O 

з іншими металами → NO2

на холоді не реагує з Fe, Al, Cr

Al, Fe, Co, Ni, Cr без 

нагрівання не взаємодіють

З лужними і лужноземельними металами , 

Zn, Fe → NH3 (N2)

НNO3роз.

з іншими металами → NO

З Al , Mg → N2O



Водень НЕ ВИДІЛЯЄТЬСЯ

!
Метал

Li - Mg 

активні

Be - Pb 

середньої  

акт

Cu - Ag  

неактивні
Au, Pt

HNO3 конц N2O NO NO2 -----

HNO3 розв NH4NO3 N2, N2O NO -----

Cu + 4HNO3 (конц) = Cu(NO3)2 + 2 NO2 ↑ + 2H2O

4Zn + 10HNO3(разб) = 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O

Au + HNO3 + 3HCL = AuCl3 + NO + 2H2O

«царська горілка»



Нітратна кислота взаємодіє з деякими 

неметалами, окислюючи їх до відповідних 

кислот:

S + 6HNO3 = H2SO4 + 6NO2 + 2H2O 

P + 5HNO3 = H3PO4 + 5NO2 + H2O

C + 4HNO3 = CO2 + 2H2O + 4NO2

Взаємодія нітратної кислоти з неметалами



Me(NO3)x

Ca – Mg Me(NO2)x + O2↑
Mg - Cu

MexOy + NO2↑ + O2↑

Me + NO2↑ + O2↑

2KNO3 = 2KNO2 + O2↑

2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2↑ + O2↑

2AgNO3 = 2Ag + 2NO2↑ + O2↑

Розклад нітрату амонію:

NH4NO3 = N2O + 2H2O

После Cu



Алотропні модифікації фосфору
• Білий фосфор (а) = P4 (тетраедричний) – дуже активний

• Чорний фосфор (b) = кристалічний стан – набагато менш 
активний

• Червоний фосфор (c) = аморфний стан з P4 ланцюгами



• Ортофосфатна кислота , H3PO4

• Метафосфатна кислота , HPO3

• Пірофосфатна кислота , H4P2O7

• Фосфітна кислота, H3PO3

• Гіпофосфітна кислота, H3PO2

Оксигенвмісні кислоти фосфору



р2-елементи

група містить два найбільш важливих елемента: 

Карбон – основа живої природи

Силіцій – основа “неживої” природи

Деякі фізичні властивості, знаходження у природі та способи 
добування елементів 4А групи
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Силікати

Скло

Na2O · CaO · 6SiO2

Кришталь 

K2O · PbO · 6SiO2

Рідке скло Na2SiO3

SiO2 + Na2CO3 

SiO2 + 2NaOH

Na2SiO3 + CO2 

Na2SiO3 + H2O



ЕЛЕМЕНТ КАРБОН З ЕЛЕМЕНТОМ ОКСИГЕНОМ

утворює два оксиди —

СО2 і СО.

СO2 — оксид карбону(IV), диоксид карбону, вуглекислий

газ;

СО — оксид карбону(II), монооксид карбону, чадний газ.



SiO2

• тверда речовина,

• кристалічна,

• безбарвна,

• тугоплавка (tпл 1728 °С),

• у воді не розчиняється



SiO2



Застосування

СО2

У вогнегасниках

В теплицях
Для приготування газованих напоїв



Застосування

СО у складі синтез-газу

паливо

органічний синтез



Застосування

SiO2

Для приготування 

скла і бетону



Si SiO2  

H2SiO3

Na2SiO3

SiO2 Si



р1-елементи

група містить лише один елемент-неметал: 

бор 

Це перший неметал у періодичній системі



Бор у природі

Ca[B2Si2O8] данбурит



Оксид бору та борна кислота 
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