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Атом 
 • Атом – наименьшая частица, 

химического элемента, 

определяющая его свойства.  

•  Атом - наименьшая 

электронейтральная частица, 

состоящая из 

положительнозаряженного 

ядра и электронов 

(электронного облака) 

 

 

• Массовое число (А) – 

суммарное число нейтронов и 

протонов в ядре   



 



 



Модель 
строения атома  
по Резерфорду 

 Планетарная модель атома Бора.  
 
В модели Бора свет испускается 
возбужденным атомом при переходе 
электрона с верхних стационарных орбит 
(уровней) на нижние.  



Квантовая теория строения атома.  
 

В основе этой теории находятся такие основные постулаты: 

1. Электрон имеет корпускулярно-волновую (двойственную) природу. Он способен 
вести себя и как волна, и как частица. Длина его волны  и скорость электрона  
связаны между  собой соотношением де Бройля (1924 г французский учёный Луи 
де Бройль): 

 

 

 

2. Невозможно одновременно точно измерить и скорость электрона и координату. Чем 
точнее вы измеряете скорость, тем больше будет неопределенность в координате, 
и наоборот. 

          1934 г принцип неопределенности Гейзенберга,       Δpx · Δ x ≥ h / 2π, 

 

3. В атоме электрон не движется по строго определенным траекториям, а способен 
находиться в некоторой части ядерного пространства.  

Пространство, находящееся вокруг ядра, в котором достаточно велика вероятность 
нахождения электрона, называется атомной орбиталью (АО). 

 АО – это трехмерная область пространства вокруг ядра, нахождение электрона в   
которой наиболее вероятно (90-98%)      

   
    

λ= h / mV 



 



Квантовые числа 
 

 Главное квантовое число  
 

n = 1, 2, 3,..7.., ∞ 
Характеризует: 
 

  * уровень энергии электрона в атоме, радиус АО 
 

  * удаленность уровня от ядра  
 

  * число подуровней на данном энергетическом 
уровне 

 равно номеру уровня 
 (первый уровень состоит из одного подуровня,  

второй—из двух, третий—из трех и т. д.) 

 



Квантовые числа 
Орбитальное квантовое число определяет 

момент количества движения электрона, 
характеризует тип энергетического 
подуровня и форму атомной орбитали. 

l = 0,1,2, 3…(n-1) 
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Квантовые числа 
Магнитное квантовое числоМагнитное квантовое число  принимает принимает 
значения,значения,  соответствующие целочисленным соответствующие целочисленным 

проекциям магнитного моментапроекциям магнитного момента  
                                                      
                            mm  =0, =0, ±±1, 1, ±±2, …, 2, …, ±±ll  
  
и характеризует пространственную ориентацию и характеризует пространственную ориентацию 

атомной атомной орбиталиорбитали  
 



Квантовые числа 

 
Значения  

 

l 

Значения  

 

m 

Число АО  

 

(2l+1) 

Графическое  

изображение  

АО 

0 

(s-подуровень) 

0 1 

 

 

1 

(p-подуровень) 

 

-1, 0, +1 3 

2 

(d-подуровень) 

 

-2, -1,0,+1,+2 5 

3 

(f-подуровень) 

 

-3,-2,-1,0,+1,+2,+3 7 



Квантовые числа 
Спиновое квантовое число принимает два значения:  

     

ms= +1/2  и -1/2 

   

 в зависимости от ориентации магнитного момента 
электрона 

 в магнитном поле (по часовой стрелке или против). 

 



Принцип Паули 
В атоме не может быть двух электронов, у В атоме не может быть двух электронов, у 
которых были бы одинаковыми все четыре которых были бы одинаковыми все четыре 

квантовых числа.квантовых числа.  
  ИзИз  принципапринципа  ПаулиПаули  вытекаетвытекает  следствиеследствие::  

максимальномаксимально  возможноевозможное  числочисло  электроновэлектронов  нана  
каждойкаждой  АОАО    --  двадва  электронаэлектрона  сс  
противоположнымипротивоположными  спинами,спинами,  аа  нана  каждомкаждом  
энергетическомэнергетическом  уровнеуровне  равноравно  удвоенномуудвоенному  
значениюзначению  квадратаквадрата  главногоглавного  квантовогоквантового  числачисла::  

  
•                                Число  АО  на   уровне   n2 

  число электронов на энергетическом уровне  = 2число электронов на энергетическом уровне  = 2nn22  
  

Число  электронов   на   подуровне   2(2l +1): 

 

на   s- 2,   p- 6,    d-10,   f-14 



Принцип  минимума энергии 
Принцип минимума энергии определяет 
порядок заполнения АО, имеющих различные 

энергии.  
 
   Электроны занимают в первую очередь 

наиболее энергетически выгодные 
орбитали, имеющие наименьшую энергию. 

 
  Энергия  определяется главным и орбитальным 

квантовыми числами. 

 

Порядок начала заполнения подуровней 

1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s < 3d <  

4p < 5s  <  4d < 5p < 6s  <  4f ≈ 5d  

< 6p < 7s  < 5f ≈ 6d < 7p.  



Правило Хунда 
определяет порядок заполнения 

орбиталей с одинаковой энергией  на 

многоэлектронных подуровнях . 

  В пределах энергетического подуровня 

электроны располагаются так, чтобы их 

суммарный спин был максимальным 

   

 



Периодический закон  

и Периодическая   система  элементов  

Д.И. Менделеева 

Свойства химических 

элементов и их  соединений 

находятся в периодической 

зависимости от величины 

заряда атомных ядер в 

результате периодического 

повторения внешних 

электронных конфигураций  

на более высоких уровнях. 





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



Металлические  
и неметаллические свойства 

• Заполнение внешнего s-подуровня указывает на 

металлические свойства атома, а формирование 

внешнего p-подуровня – на неметаллические свойства. 

Увеличение числа электронов на p-подуровне от 1 до 5 

усиливает неметаллические свойства атома. 

• Металлы – все ss--, dd-, ff-элементы и часть  

•• рр-элементов (нижняя левая) 

• Неметаллы – часть р-элементов(верхняя правая) 

 



Основные характеристики атомов 
элементов 

• Орбитальный атомный радиус- 
теоретически рассчитанное значение 
расстояния от ядра до наиболее удаленного от 
него максимума электронной плотности 

 
• В периоде с увеличением порядкового номера 

атомный радиус уменьшается за счёт более 
сильного взаимодействия между ядром и 
внешними электронами 
 

 Сушествуют локальные нарушения этой 
зависимости, связанные с особенностями 
электронного строения, например при переходе 
от d-элементов к p-элементам. 

 
• В главной подгруппе с увеличением 

порядкового номера атомный радиус растет, 
так как увеличивается число уровней. 

 



Энергия ионизации 
- это минимальная энергия(Еион) , 

необходимая для удаления электрона 
от атома на бесконечно большое 

расстояние    
•   

  Х     →   Х+ + е-   (Еион, эВ).   
 
 

Энергия ионизации для элементов одного 

периода возрастает слева направо с 

увеличением заряда ядра.  

В подгруппе она уменьшается сверху вниз 

вследствие увеличения расстояния 

электрона от ядра. 

 



Энергия сродства к электрону 

(Еср) 

это энергия, которая выделяется или 

поглощается при присоединении 
электрона к нейтральному атому с 

образованием отрицательно 
заряженного иона.      

 

 Х + е-      →    Х- (Еср, эВ)  

 



Электроотрицательность 
 - способность атома в молекуле или 

сложном ионе притягивать к себе 
электронные пары химической связи  

 
По Малликену: ЭО=1/2(Iион.+Eср.), 

    где Iион и Eср –энергия ионизации и 
сродства к электрону. 

 
На практике пользуются относительной 

электроотрицательностью (ОЭО). 
 

 с увеличением номера элемента 
электроотрицательность в периоде растет,  

а  в группе — уменьшается. 

 



Химическая связь 

 Под химической связью понимаются 
различные виды взаимодействий, 
обуславливающие устойчивое существование 
двух- и многоатомных соединений: молекул, 
ионов, кристаллических и иных веществ.  

  

 Различают четыре типа химических связей:  
ионную, ковалентную, металлическую и 
водородную. 



 



Ионная связь 
• Два разноименно заряженных 

иона, связанные силами 
притяжения, не теряют 
способности взаимодействовать с 
противоположно заряженными 
ионами, вследствие чего 
образуются соединения с ионной 
кристаллической решеткой. 
Ионные соединения 
представляют собой твердые, 
прочные, тугоплавкие вещества с 
высокой температурой 
плавления. 

• Ионная связь является крайним 
случаем ковалентной полярной 
связи. 

NaCl 



Ионная связь 
 Ионная химическая связь-это связь, 

образовавшаяся за счет электростатического 
притяжения катионов к анионам. 

• Схема образования ионной связи в молекуле 
хлорида натрия: 



 

Например: для КCl  разность ЭО = 3,0 (хлор) – 0,91 (калий) = 2,09 > 1,7 ионная 
     для BCl3 разность ЭО = 3,0 (хлор) – 2,0 (бор) = 1,0 < 1,7 ковалентная полярная 



Ковалентная химическая связь 
• Ковалентная химическая связь-это 

связь, возникающая между атомами 
за счет образования общих 
электронных пар. 

 
•  Ковалентная неполярная – это 

связь образующаяся между атомами 
с одинаковой 
электроотрицательностью. 

• Н – Н           О = О 
• Ковалентная полярная – это связь 

образующаяся между атомами с 
разной электроотрицательностью. 

• Н – F             C = O  

 
 



Механизмы образования ковалентной связи 

• Обменный механизм 
действует, когда атомы 
образуют общие 
электронные пары за счет 
объединения неспаренных 
электронов. 

  

• Связь возникает благодаря 
образованию общей 
электронной пары s-
электронами атомов 
водорода (перекрыванию s-
орбиталей):  

    



Механизмы образования ковалентной связи/ 
Донорно-акцепторный механизм. 

 

  В ионе аммония все четыре 
связи с атомами водорода 
ковалентные: три 
образовались благодаря 
созданию общих электронных 
пар атомом азота и атомами 
водорода по обменному 
механизму, одна образовалась 
по донорно- акцепторному 
механизму.  



Свойства ковалентной связи 

• Насыщаемость – показывает, что атом не 

любое, а ограниченное количество связей. 

Их число зависит от количества не 

спаренных валентных электронов или 

свободных орбиталей. 



Свойства ковалентной связи 

• Направленность – в зависимости от 

перекрывания и симметрии образованные 

орбитали различают на сигма, пи и дельта 

связи.   

    



 - связь 

•  - связь образуется за счет перекрывания 

всех четырех лопастей d – электронных 

облаков расположенных в параллельных 

плоскостях. 

 



Свойства ковалентной связи 

• Кратность связи. 



Гибридизация атомных орбиталей 
Гибридизация – изменение формы и энергии 

орбиталей атома  при образовании 
ковалентной связи. 

Гибридизация – процесс выравнивания 
атомных орбиталей по форме и энергии 



 





 



Металлическая связь 
 Металлы ( Na, K, Fe) образуют кристаллические  

 решетки! 

 

 Атомы металлов легко отдают электроны и становятся 
катионами ( положительными ионами). 

 

  

Связь между всеми положительными ионами металлов и 
свободными электронами в кристаллической решетке 
металлов называется металлической. 



Водородная связь 
Водородная связь -  это связь между 
положительным водородом (H) молекулы и 
электроотрицательным атомом (F, CL, O, N) 
другой или той же молекулы 



 



 


