
СТРОЕНИЕ 

АТОМА 
Лекция 1 



Атом – сложная 

устойчивая 

микросистема 

элементарных 

частиц,  

состоящая из положительно 

заряженного ядра и 

электронов, движущихся в 

околоядерном пространстве. 



МОДЕЛИ СТРОЕНИЯ АТОМА 

1904 г. Томсон,  

Модель строения 

атома «Пудинг с 

изюмом» 
+  -  + +  +  -

+  -  +  -  +  +   

-  +  -   +   -  

+  +  -  +  -  + 

         +  + 

Джозеф Джон ТОМСОН  

1856 – 1940 



ИССЛЕДОВАНИЯ РЕЗЕРФОРДА 

 



МОДЕЛИ СТРОЕНИЯ АТОМА 

1911 г. Резерфорд, 

«Планетарная 

модель» строения 

атома 

Эрнест РЕЗЕРФОРД 

1871–1937 



МОДЕЛИ СТРОЕНИЯ АТОМА 

1913 г. Бор,  

Квантовая теория 

Нильс БОР 

1885 – 1962 



КВАНТОВАЯ МЕХАНИКА 

Квантовая теория  

(М. Планк, 1900). 

Корпускулярно- 

волновой дуализм электрона 

(Л. де Бройль, 1914). 

Принцип неопределенности  

(В. Гейзенберг, 1925). 



Ядро атома состоит из 

протонов и нейтронов. 

Число протонов в ядре 

равно атомному номеру 

элемента и числу 

электронов в атоме.  

Атом – электро-

нейтральная частица. 





СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТАРНЫХ ЧАСТИЦ 

Частица  Положение Заряд Масса 

Протон (p) 

Нейтрон (n) 

Электрон (е) 
 

Ядро 

Ядро 

Оболочка 

+1 

0 

-1 

1,00728 

1,00867 

0,00055 



 

 
A = Z + N 

A – относительная атомная масса  

Z – заряд ядра (число протонов,  
порядковый номер элемента) 

N – число нейтронов А 

Z Э 
     Cl (75,43%)          Cl (24,57%) 

 

 Ar =                                     = 35,491 

 

3575,43 + 3724,57 

100 

35 

17 

37 

17 



УРАВНЕНИЕ ШРЁДИНГЕРА 

1887–1961  

Эрвин Шрёдингер 

1926 г., уравнение 

волновой функции 

движения электрона  



КВАНТОВЫЕ ЧИСЛА 

 Следствием решения 

уравнения Шрёдингера являются 

квантовые числа.  

 С помощью квантовых чисел 

можно описать электронное 

строение любого атома, а также 

определить положение любого из 

электронов в атоме. 

   



КВАНТОВЫЕ ЧИСЛА 

n  - главное квантовое число  

- определяет энергию электрона в 
атоме; 

- принимает значения 1, 2, 3, ..., ∞; 

- соответствует номеру периода . 

 Совокупность электронов в 
атоме с одинаковым значением n – 
энергетический уровень. 

Обозначают уровни: К, L, M, N...  
  



Орбитальное квантовое число (ℓ) 

- определяет энергию электрона 

- определяет геометрическую 

форму орбитали 

- принимает значения  

от 0 до (n – 1) 
  

Значение ℓ    0  1  2  3  4  5 

Обозначение ℓ  s  p  d  f  g  h  

КВАНТОВЫЕ ЧИСЛА 



Совокупность электронов в 

атоме с одинаковым значением 

ℓ – энергетический подуровень. 

 при n = 1    ℓ = 0 

 при n = 2  ℓ = 0, 1 

 при n = 3   ℓ = 0, 1, 2 

Т.о., каждый уровень, кроме 

первого, расщеплён на 

подуровни. 

 





В зависимости от значения ℓ 

различается форма АО. 
Форма s-АО: 

      Форма р-АО: 

 

 

  

            Форма d-АО: 



Магнитное квантовое число (mℓ) 

-  характеризует пространственную 

ориентацию атомных орбиталей  

-  значения от + ℓ через 0 до – ℓ   

-  указывает на число АО на 

энергетическом подуровне   

-  на одном подуровне может 

находиться (2ℓ + 1) АО 

-  все АО одного подуровня имеют 

одинаковую энергию 



Значения ℓ Значения mℓ 
Число 

АО 

0 s 0 1 

1 p +1, 0, -1 3 

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

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



Ориентация атомных орбиталей в пространстве 

 

          

 

 

 

 

 

 





Спиновое квантовое число (ms) 

характеризует, условно, 

собственный момент движения 

электрона 

принимает 

значения:  

+1/2 и -1/2 



ПРИНЦИПЫ  ЗАПОЛНЕНИЯ ЭЛЕКТРОНАМИ 

АТОМНЫХ ОРБИТАЛЕЙ 

Принцип наименьшей энергии 

 Электрон в атоме в первую очередь 
стремиться занять энергетический уровень и 
подуровень с наименьшей энергией.  

Правила Клечковского 

1 правило. Электрон в атоме в первую 
очередь занимает подуровень с 
наименьшим значением (n + ℓ). 

2 правило. При равенстве суммы (n + ℓ) двух 
подуровней, электрон занимает подуровень 
с наименьшим значением n. 



ПРАВИЛА КЛЕЧКОВСКОГО 



Принцип Паули 

В атоме не может быть даже двух 

электронов с одинаковым набором четырёх 

квантовых чисел.  

Следствие: на одной атомной орбитали 

может располагаться не более двух 

электронов с антипараллельными спинами. 

Максимальная ёмкость:  

атомной орбитали – 2 электрона 

подуровня – 2(2 ℓ + 1) электронов 

уровня – 2n2 электронов 

ПРИНЦИПЫ  ЗАПОЛНЕНИЯ ЭЛЕКТРОНАМИ 

АТОМНЫХ ОРБИТАЛЕЙ 



Правило Гунда 

При прочих равных условиях 

суммарный спин системы должен 

быть максимальным.  

 ms = +1/2 + 1/2 + 1/2 = 3/2

ms = +1/2 + 1/2 - 1/2 = 1/2

ms = +1/2 - 1/2 + 1/2 = 1/2

ПРИНЦИПЫ  ЗАПОЛНЕНИЯ ЭЛЕКТРОНАМИ 

АТОМНЫХ ОРБИТАЛЕЙ 



ЭЛЕКТРОННЫЕ ФОРМУЛЫ 

Полная электронная формула отражает 
порядок заполнения электронами атомных 
орбиталей, уровней и подуровней. 

Например: 32Ge 1s22s22p63s23p64s23d104p2.  
 

Краткая электронная формула позволяет 
сократить написание полной электронной 
формулы: 

32Ge [Ar] 4s23d104p2. 
 

Электронная формула валентных 
электронов записывается только для 
электронов, которые могут принимать 
участие в образовании химических связей:  

32Ge …4s24p2 



ЭЛЕКТРОНОГРАФИЧЕСКАЯ ФОРМУЛА  
показывает расположение 
электронов на атомных орбиталях:  

 

 

 

 

Характеристика электронов 4  
квантовыми числами: 

  n = 4  mℓ = 0 

  ℓ = 1   ms = +1/2 

   

32Ge

4s 4p

0 +1 0 -1



ВАЛЕНТНЫЕ ЭЛЕКТРОНЫ 

 

 

 

 

 

Например:  

s-элемент Ba …6s2 

р-элемент As …4s24p3 

d-элемент Nb …5s24d3 

Семейство 

элементов 

Валентные 

электроны 

s – элементы ns 

р – элементы ns np 

d – элементы  ns (n-1)d 



Явление «провала» электронов  

  Атом стремится перейти в 
состояние с устойчивой электронной 
конфигурацией.  

Повышенной устойчивостью обладают 
полностью или наполовину 

заполненные электронами подуровни: 
р3 и р6, d5 и d10, f7 и f14.   

Элемент Каноническая Реальная 
 формула формула 

Cr   [Ar]4s23d4    [Ar]4s13d5 

Pd    [Кr]5s24d8    [Кr]5s04d10 

Cu    [Ar]4s23d9    [Ar]4s13d10  



ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН 

ПЕРИОДИЧЕСКОЕ ИЗМЕНЕНИЕ СВОЙСТВ  

ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ 



Периодический закон и Периодическая 

система Д.И. Менделеева 

Периодический закон открыт  

Д.И. Менделеевым в 1869 г. 

Первоначальная формулировка 

Свойства элементов, а также 

образуемых ими простых и 

сложных веществ, находятся в 

периодической зависимости от  

атомных масс элементов. 



Периодический закон и Периодическая 

система Д.И. Менделеева 

Достижения систематики Д.И.Менделеева 

1. Впервые элементы расположены в 
виде периодов (рядов) и групп. 

2. Предложено заново определить 
атомные массы некоторых элементов 
(Cr, In, Pt, Au). 

3. Предсказано открытие новых 
элементов и описаны их свойства: 

Экаалюминий – галлий, открыт в 1875 г. 
Экабор – скандий, открыт в 1879 г. 
Экасилиций – германий, открыт в 1886 г. 



Несоответствие атомных масс 
некоторых элементов порядку их 
следования в ПС 

А(18Ar) = 40 а.е.м. А(119К) = 39 а.е.м. 

А(27Со) = 58,9 а.е.м. А(28Ni) = 58,7 а.е.м. 

Современная формулировка закона 
свойства элементов, а также 
образуемых ими простых и сложных 
веществ, находятся в периодической 
зависимости от  заряда ядер их атомов. 

Периодический закон и Периодическая 

система Д.И. Менделеева 



Короткопериодная периодическая система 

  



Полудлиннопериодная периодическая система 

  



Периодический закон и Периодическая 

система Д.И. Менделеева 
Период – это горизонтальная 
последовательность химических 
элементов, атомы которых имеют равное 
число энергетических уровней, частично 
или полностью заполненных 
электронами. 
Группа – это вертикальная 
последовательность элементов, 
обладающих однотипной электронной 
структурой атомов, равным числом 
внешних электронов, одинаковой 
максимальной валентностью и сходными 
химическими свойствами. 



Закономерности изменения 

радиусов атомов  

По группам (главным подгруппам) 

сверху вниз радиусы атомов 

увеличиваются, так как возрастает 

число заполненных электронами 

энергетических уровней.  
 

В периоде слева направо радиусы 

атомов уменьшаются: при увеличении 

заряда ядра увеличиваются силы 

притяжения электронов. Этот эффект 

называется «сжатие».  

 



Закономерности изменения 

радиусов атомов  



Энергия ионизации  

Энергия ионизации – это энергия, 

которую нужно затратить для 

отрыва е от атома.  

А + Eион = А+ + e 

Обозначается Eион 

Измеряется в кДж/моль или в эВ 

1 эВ = 96,49 кДж/моль 

Энергия ионизации тем меньше, 

чем больше радиус атома. 



Энергия ионизации  



Энергия сродства к электрону  
энергия, которая выделяется при 
присоединении электрона к 
нейтральному атому.  

Обозначается Eср, кДж/моль или эВ 

Для присоединения е 
к атомам Не, Be, N, Ne 
необходимо энергию 
затратить. 

Присоединение 
электрона к атомам                     
F, O, C, Li, H 
сопровождается 
выделением энергии.  



Электроотрицательность  

Характеризует способность                               

атома притягивать электрон. 

Рассчитывается как полусумма 

энергии ионизации и энергии 

сродства к электрону. 

 = ½ (Еион + Еср)  

Фтор характеризуется самым 

большим значением ЭО, а 

щелочные металлы - самыми 

низкими значениями.  



Электроотрицательность  



Стехиометрическая валентность 



Периодические свойства соединений 

- основно-кислотные свойства 

оксидов и гидроксидов; 

- окислительная способность 

простых веществ и однотипных 

соединений; 

- у однотипных солей в периодах 

уменьшается термическая 

устойчивость и возрастает их 

склонность к гидролизу, а в 

группах наблюдается обратное. 


