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                                       ПРАКТИЧЕСКОЕ ЗАНЯТИЕ

          СТРОЕНИЕ АТОМОВ ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ: ЭЛЕКТРОННАЯ

                           СТРУКТУРА, СВОЙСТВА И СИСТЕМАТИКА

     1.ЦЕЛЬ И ЗАДАЧИ ЗАНЯТИЯ

         Основная цель данного практического занятия состоит в том, чтобы каждый выполнивший его студент владел основами современной теории строения атомов и периодической системой химических элементов Д. И. Менделеева.

         Для достижения этой цели необходимо решить следующие задачи:
· овладеть основными представлениями и законами квантовой механики, знать теоретическую модель атома;

· знать принципы и правила, позволяющие схематически изображать в виде электронных формул и квантовых ячеек структуру атома и иона любого химического элемента;

· приобрести практические навыки в изображении структуры атомов и простых ионов;

· уметь использовать периодическую систему Д. И. Менделеева для получения информации о строении и свойствах химических элементов и  соединений.

                   2.МЕТОДИЧЕСКИЕ УКАЗАНИЯ ПО ПОДГОТОВКЕ К                                                                                                                                                             

                       ПРАКТИЧЕСКОМУ ЗАНЯТИЮ И ВЫПОЛНЕНИЮ        

                                 ИНДИВИДУАЛЬНОГО ЗАДАНИЯ                                            

              2.1.ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА ОБЪЕКТА ИЗУЧЕНИЯ.

                       МЕТОДИЧЕСКИЕ СОВЕТЫ И РЕКОМЕНДАЦИИ

         Основным объектом изучения является изолированный атом как наименьшая частица химического элемента. Особое место принадлежит «простейшему» из атомов – атому водорода, который служит наиболее точной и удобной моделью в современной теории  электронного строения атомов.

         Известно, что атом состоит из ядра и электронов, ядро – из протонов и нейтронов.  Ядра могут претерпевать различные превращения, например, радиоактивный распад. Исследование превращения ядер выходит за рамки общей химии. При химических превращениях атомные ядра остаются неизменными. В то же время число протонов и нейтронов, составляющих атомное ядро, определяет его важнейшие характеристики  такие, как масса и электрический заряд. Число протонов в ядре (заряд ядра) равен порядковому номеру элемента в периодической системе Д. И. Менделеева. 

         Масса покоя протона составляет 1,673(10-24 г. Нейтрон близок по массе протону. Электрон приблизительно в 1840 раз «легче» протона (нейтрона), масса покоя электрона 9,109(10-28г. Таким образом, основная масса атома сосредоточена в атомном ядре. Поскольку оперировать со столь малыми величинами масс не всегда удобно, массы атомных ядер, атомов, молекул чаще всего выражают не в граммах, а в атомных единицах массы (а. е. м.). За атомную единицу массы принята углеродная единица, то есть 1/12 массы атома основного изотопа углерода 12 (1 а. е. м.=1,66057(10-24г).

         И протон, и электрон обладает электрическим микрозарядом. Протон заряжен положительно, электрон отрицательно. Абсолютная величина заряда одинакова и равна 1,602(10-19Кл. Этот наименьший из обнаруженных в природе зарядов называют элементарным. Нейтрон не имеет заряда. Заряд электрона в единицах  элементарного заряда равен (-1), заряд протона равен единице, а заряд нейтрона, соответственно, нулю. 
         В целом атом электронейтрален, так как число протонов в ядре равно числу электронов в атоме. Число нейтронов в атоме можно определить, как разность между его атомной массой и порядковым номером.  Следовательно, зная порядковый номер химического элемента в периодической системе элементов Д.И.Менделеева, можно определить число протонов, нейтронов и электронов в атоме.

         Например, атом химического элемента калифорния (Cf) имеет порядковый номер 98, следовательно, число протонов в ядре равно 98, число электронов в атоме – 98, а число нейтронов равно 153 (это разность между атомной массой, равной 251, и числом протонов 98).

         Атомы, ядра которых содержат разное число нейтронов при одинаковом числе протонов, называются изотопами. Изотопы имеют одинаковые электронные оболочки и поэтому близки по своему химическому поведению.  Практически каждый химический элемент в природе представляет собой смесь нескольких изотопов. 

         Совокупность атомов с одинаковым зарядом ядра называется химическим элементом. В природе найдены элементы с зарядом ядра от 1 до 92. После создания ядерных реакторов и сверхмощных ускорителей ученые научились получать новые химические элементы, не существующие в природе. В настоящее время известно 122 химических элемента, но периодическая система элементов Д. И. Менделеева еще не завершена.

         Атомы, молекулы и ионы представляют собой сложные микросистемы, состоящие из элементарных микрочастиц с ничтожно малыми массами, зарядами и размерами. Описать строение и свойства таких специфических систем с помощью понятий и принципов классической физики невозможно, так как движение и взаимодействия в них микрочастиц носит качественно иной характер, чем у макроскопических объектов. Они могут быть описаны только с позиций квантовой механики. Наиболее важный аспект изучения атома как квантовомеханической системы – это математическое описание поведения в нем электронов - их волнового движения при взаимодействии с ядром.
         Поведение электронов в атомах подчиняется как самым общим законам (принципам) - сохранения импульса, заряда, минимальности полной энергии, так и специфическим, сугубо квантовым, принципам, среди которых первоочередное значение имеют: принцип неопределенности Гейзенберга, принцип наименьшей энергии, принцип Паули, принцип максимальной мультиплетности для стабильных состояний электронных оболочек  атомов (правило Гунда). Названные квантовомеханические законы позволяют объяснить порядок формирования электронных оболочек у атомов химических элементов, образующих периодическую систему. 
         Периодический закон и периодическая система химических элементов    Д. И. Менделеева является концентрированным выражением фундаментальных физических законов, имеющих на атомном уровне  квантовую природу.   

         При подготовке к практическому занятию студенту необходимо проработать материал лекций по теме «Строение атомов и систематика химических элементов», а также относящийся к этой теме материал по этой теме в основном учебнике (1( стр.17-34, 251-252 и в дополнительной литературе (2( стр.6-28, (3( стр. 32-47, (4( 47-106, 264-265.  При подготовке и в процессе данного занятия следует постоянно пользоваться периодической системой химических элементов Д. И. Менделеева (см. приложение), которая является незаменимым инструментом при изучении строения атомов и их систематики по электронным структурам. 

         При подготовке к практическому занятию необходимо обратить внимание на ключевые понятия: атом, химический элемент, электронная волна, волновая функция, атомная орбиталь, электронное облако, энергетические уровни и подуровни для электронов в атоме, s- , p- , d-, f- элементы, периоды, группы и подгруппы периодической системы элементов Д. И. Менделеева. 

         Для проверки своей подготовленности к занятию студенту следует использовать контрольные вопросы, приведенные на стр. 41 данных указаний.
2.2.КОРПУСКУЛЯРНО-ВОЛНОВЫЕ СВОЙСТВА МИКРОЧАСТИЦ.

ВОЛНОВЫЕ СВОЙСТВА ЭЛЕКТРОНА

         Микрочастицы могут проявлять как корпускулярные, так и волновые свойства. Это явление, названное дуализмом (двойственностью), не укладывалось в рамки классической физики, объекты изучения которой могут обладать либо только  корпускулярными, либо только волновыми свойствами. Но обнаружить у микрочастиц эти свойства можно только порознь. В одних опытах (ситуациях) микрочастицы ведут себя как корпускулы (частицы), в других – как волны. Экспериментально подтвердить наличие волновых свойств у элементарных частиц можно по их дифракции и интерференции; наличие корпускулярных свойств у фотона – по фотоэффекту. Гипотезу о том, что волновыми свойствами обладают движущиеся  микрочастицы и, в принципе,  любые движущиеся тела, предложил Луи де Бройль. Согласно его гипотезе каждой движущейся частице и любому другому движущемуся объекту независимо от его природы следует приписать волну, длина которой обратно пропорциональна импульсу частицы: 
                                                               
[image: image1.wmf]p

h

=

l

 ,                                                          (1)                                                                                                                         
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р – импульс частицы, равный произведению ее массы на скорость, р = m(.                                                                                               Если рассматривать фотоны (кванты света) с этих позиций, то p = mc,   где «с»– скорость света в вакууме, равная 3(108 м/c.

         Экспериментально эта гипотеза была подтверждена К. Дэвиссоном и Л. Джермером, обнаружившими явление дифракции электронов на кристалле никеля. Волновые свойства у изучаемых частиц можно обнаружить в том случае, если приписываемая им длина волны (() и  ширина щелей у облучаемой дифракционной решетки соизмеримы. 

         Соотношение (1), носящее имя де Бройля, имеет универсальный характер. Оно позволяет объяснить различия в описании движения микроскопических и макроскопических объектов.
 Пример. Можно ли экспериментально подтвердить волновые свойства у объекта с массой 6,626г, который  движется со скоростью 1000  м/сек?
         Подставив в единицах СИ массу и скорость объекта, похожего на выпущенную пулю, в выражение (1), получим:
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По результатам примера можно сделать вывод о том, что волновые свойства  объекта можно обнаружить при взаимодействии с дифракционной решеткой, ширина щелей которой имеет размер 10-34 м, но эта величина меньше размера атома (10-10 м) и меньше атомного ядра (10-15(10-14м). Поэтому волновые свойства этого объекта экспериментально подтвердить невозможно.                    

         Волна, которая может быть приписана телу, имеющему массу и движущемуся с некой скоростью, называется «дебройлевской волной». 

Ее длина определяется соотношением (1), в котором через постоянную Планка связаны характеристика корпускулярного движения (импульс частицы) и характеристика  волнового движения (длина дебройлевской волны). 

Пример. Вычислим длину дебролевской волны свободного электрона,    движущегося со скоростью 107 м/с:
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Вычислим энергию электрона в джоулях и в электрон-вольтах:
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         Длина волны электрона составляет 0,73(
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) и соизмерима с параметрами металлической решетки. Поток электронов с такой длиной волны может быть получен при ускорении в поле с разностью потенциалов 284 вольт  и  способен дать дифракционную картину при прохождении через алюминиевую фольгу.

         Кванты электромагнитного излучения в отличие от микрочастиц не имеют массы покоя. Им может быть приписана «динамическая» масса, соответствующая энергии кванта,     
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Пример. Вычислим динамическую массу рентгеновского кванта, имеющего  длину волны  (=0,073
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         Динамическая масса такого рентгеновского кванта по величине соизмерима с массой электрона. Взаимодействие такого кванта с электроном аналогично упругому столкновению двух частиц, при котором выполняются законы сохранения энергии и импульса (эффект Комптона).

         Представления о волновом движении свободных электронов были перенесены на электроны, находящиеся  в атоме, где они, будучи связаны электромагнитным взаимодействием с ядром, совершают волнообразное движение в его поле – периодически удаляются и приближаются к ядру, и не имеют определенной  траектории.

2.3.ПРИНЦИП НЕОПРЕДЕЛЕННОСТИ

ГЕЙЗЕНБЕРГА

         Важным следствием двойственной корпускулярно-волновой природы микрочастиц является принцип неопределенности, установленный Гейзенбергом. Согласно этому квантовомеханическому принципу, невозможно одновременно определить  положение и импульс микрочастицы с абсолютной точностью. Произведение неопределенности (погрешности в оценке) положения и неопределенности в величине импульса микрочастицы не может быть меньше, чем приведенная постоянная Планка:  
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где 
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 – погрешность в определении (измерении) положения частицы по данной координате;
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 – погрешность в определении величины проекции на координату «x» импульса частицы; 
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– приведенная постоянная Планка.

         Соотношения аналогичные (4) могут быть записаны порознь для координат «y», «z».

         Из соотношения (4) следует, что, если стремиться определить точное  значение координаты (
[image: image15.wmf]x

D

= 0), то погрешность в определении импульса будет стремиться к бесконечности (
[image: image16.wmf]X
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((). Следовательно, чем точнее в данный  момент у микрочастицы  может быть измерена  одна из сопряженных величин, тем менее точной окажется другая величина. 

         Границы, которые устанавливаются этим принципом, не могут быть преодолены путем совершенствования средств измерения.

Пример. Электрон движется со скоростью 107 м/с. Допустим, что мы можем измерить его импульс (скорость) с точностью в 1( (0,01). Оценим, какова в этих условиях неустранимая погрешность при определении его положения?

         С помощью соотношения (4), взятого в форме равенства, вычислим величину неопределенности в положении электрона по координате «x»:  
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         Оценим относительную погрешность:      
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         Согласно принципу Гейзенберга, неопределенность при установлении местоположения электрона должна составлять 1,2(10-9м или 12
[image: image21.wmf]о
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. По отношению к типичному размеру атома, составляющему ( 1
[image: image22.wmf]о
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, такую погрешность можно оценить в 1200(. Уменьшить эту погрешность можно только за счет увеличения неопределенности в измерениях импульса (скорости) электрона. Ограничения, накладываемые принципом неопределенности на измерения сопряженных характеристик у движущегося электрона, привели к необходимости вместо физических величин использовать соответствующие их значениям математические вероятности. 
2.4.СТРОЕНИЕ ОДНОЭЛЕКТРОННОГО АТОМА.

ВОЛНОВОЕ УРАВНЕНИЕ ШРЕДИНГЕРА

         Движение электрона в поле положительного ядра, которое совершается в атоме или водородоподобном ионе, может быть описано с помощью волнового уравнения Шредингера, в котором вместо функции координат местоположения электрона используется функция вероятности ((пси), называемая волновой функцией. Волновое уравнение Шредингера является результатом применения обычного уравнения волнового движения к пси-функции. Поскольку правомерность такого применения не имеет прямого доказательства и подтверждается многочисленными следствиями, уравнение Шредингера является постулатом (постулированным законом) квантовой механики. Волновое уравнение Шредингера имеет вид:
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где U(x, y, z) – потенциальная энергия электрона; E – полная энергия;

mе – масса электрона; h – постоянная Планка(  ( - волновая функция;
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 - вторые частные производные волновой функции  ( по x, y, z.                       Волновое уравнение Шредингера является дифференциальным уравнением второго порядка с частными производными, которое в данном виде не содержит времени и описывает стационарное состояние атома.                                                                               

         Уравнение Шредингера можно записать в следующем виде:
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где 
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 – оператор Гамильтона, его действие над функцией показано в правой части уравнения (5).
         Решить уравнение Шредингера – значит найти  собственные значения волновой функции ((x,y,z), которые  обращают это уравнение в тождество при собственном значении полной энергии электрона в атоме. Собственные значения полной энергии электрона квантованы, то есть принимают строго определенные значения, что подтверждается дискретностью спектра у атомарного водорода. В одних областях пространства волновая функция может иметь положительные, а в других - отрицательные значения.

         Признав волновой характер движения электрона в атоме и отказавшись от  траектории, квантовая механика оперирует понятием статистической вероятности нахождения электрона в данной точке (x,y,z) пространства, окружающего ядро. При этом используется квадрат модуля волновой функции, назывемый плотностью вероятности, умноженный на микрообъем,(((2dV. Это выражение следует понимать как вероятность нахождения электрона в элементе объема  dV, окружающем точку с координатами x,y,z. 

         Решать уравнение Шредингера удобнее в полярной системе координат, в которой положение электрона в пространстве, окружающем ядро, задается посредством сферических координат:  r - радиус-вектор (расстояние от центра атома), ( - угол между радиусом-вектором и осью z (угол широты), ( - угол между осью x и проекцией вектора на плоскость xy (угол долготы). При этом декартовы координаты связаны со сферическими координатами, рис.1.
      Пределы изменения сферических координат: 0 ( r ( (; 0 ( ( ( (; 0 ( ( ( 2(.
                                        z



x = r sin( cos (                                         
                                             (         r                                 y = r sin( sin (                                       
                                    

                                        0                                       y        z = r cos (
                                             (
                                                                                           x2  + y2  + z2 = r
                            x                                                                                                                                 
         Рис.1.Соотношения между декартовыми и сферическими координатами

         При  решении уравнения в сферических координатах ( - функцию можно 

представить как произведение двух функций, одна из которых R(r), называемая радиальной функцией, зависит только от r, а другая S((, () – азимутальной функцией, зависит только от ( и (:
                                                      ( = R(r) ( S((, ().                                                 (7)

         В ходе решения уравнения (7) появляются целочисленные безразмерные параметры n,ℓ, 
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, называемые квантовыми числами, которые определяют значения волновой функции и энергии электрона в атоме. С радиальной составляющей волновой функции, R(r), связаны два квантовых числа n и ℓ, то есть  R(r) = f (n ,ℓ). С угловой частью волновой функции, S((,(), кроме числа      «ℓ» связано магнитное квантовое число «
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»,  то есть   S((, () = f (ℓ,
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).
         Волновая функция ((n, ℓ, 
[image: image30.wmf]l

m

) в области ее определения должна быть: однозначной, конечной и нормированной. Последнее ограничение означает, что вероятность обнаружения электрона во всей области пространства, от 0 до (, должна составлять единицу, то есть нахождение электрона в этой области достоверно. Это условие называется условием нормировки и выражается равенством:
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где (((2 – плотность вероятности нахождения электрона в окрестностях некоторой точки, причем (((2=((((,  ((- функция комплексно сопряженная  с (;  dV – элементарный объем, окружающий точку.       
         Все допустимые (собственные) значения волновой функции ((n,ℓ,
[image: image32.wmf]l

m

) называются атомными орбиталями. Согласно выражению (8), атомная орбиталь ((n,ℓ,
[image: image33.wmf]l

m

) определяет область пространства вокруг ядра от 0 до (, в которой может находиться электрон с вероятностью, равной 1.

         Атомную орбиталь можно отождествить с совокупностью положений электрона в атоме, имеющей определенную величину энергии. Ее часто называют энергетической квантовой  ячейкой и  условно обозначают   так:     
         В зависимости от значений  трех квантовых чисел выражения для волновых функций имеют различный математический вид, а соответствующие им орбитали имеют различный пространственный  вид.
Например, для ближайшей к ядру орбитали в атоме водорода ( (n=1, ℓ=0, 
[image: image34.wmf]l

m

=0)  вид полной волновой функции определяется, согласно уравнению (7), произведением радиальной и азимутальной (угловой) функциями: 
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         Для следующей электронной орбитали в атоме водорода ( (n=2, ℓ=0, 
[image: image37.wmf]l

m

=0) радиальная часть волновой  функции имеет более сложный вид, а угловая часть такая же, как и у предыдущей орбитали:
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В  выражениях для радиальной волновой функции параметр Z   представляет  заряд ядра, здесь он равен 1; r - расстояние от ядра; a0 – «атомная единица расстояния», равная  первому боровскому радиусу,  0,053 нм. 
         Вид угловой части  волновых функций при ℓ=0  указывает на  сферическую  симметрию у атомных орбиталей этого типа. Для них можно  рассматривать особенности изменения радиальных  частей с расстоянием электрона от ядра. Угловые части  волновых функций со значениями ℓ≥1 содержат тригонометрические функции, которые  изменяют сферический вид орбиталей, придавая их контурам эллипсоидную форму. Так для орбитали в атоме водорода 
[image: image39.wmf]Y

(2,1,0) выражение полной волновой функции содержит в угловой части  косинус азимутального угла «θ»:
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         Пространственные формы этих орбиталей показаны на рис.3 и 5.
         Выражения, полученных из уравнения Шредингера для разных волновых функций в атоме водорода и в водородоподобных ионов, имеются в учебной литературе (3(.
         Для того чтобы представить  характер изменения волновых функций по мере  удаления электрона от ядра, полезно представить их радиальные и угловые части порознь.  Радиальные части R(r) и их квадраты R2(r), рассчитанные как функции расстояния от ядра по уравнениям (9) и (10), а также  функции радиального распределения R2(r)·r2 показаны на рис.2.  Графики для орбиталей (1,0,0) и (2,0,0) на этом рисунке эквивалентны графикам зависимостей функций «(», «(2» и «(2r2» от расстояния «r». Одна из квадратичных зависимостей иллюстрирует изменение плотности вероятности с  расстоянием от ядра, другая - распределение плотности вероятности нахождения электрона в объеме шарового слоя, имеющего толщину «dr», вдоль радиуса сферы.

         Следует обратить внимание на то, что кривые распределения верояности и, соответственно, плотности вероятности для орбитали (1,0,0) при неограниченном увеличении расстояния электрона от ядра уменьшается неограничено и поэтому можно считать, что электрон с вероятностью 95 % находиться в пределах сферы, проведенной радиусом в 4 ат.ед.. Важной характеристикой электронной орбитали является радиальное распределение плотности вероятности. Наиболее вероятное расстояние  электрона от центра атома определяется радиальной частью волновой функции. При этом учитывается то, что электрон находится в замкнутой вокруг ядра оболочке с радиусом «r» и толщиной «dr». Объем этой оболочки равен 4(r2(dr, а изменение плотности вероятности с расстоянием «r» от ядра  ((((2 dr) имеет вид кривой с максимумами. Положение главного максимума принимают за радиус атомной орбитали. В атоме водорода у ближайшей к ядру орбитали максимум плотности вероятности соответствует первому боровскому радиусу.
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         Рис.2.Графическое изображение зависимостей радиальных частей  волновых функций  от расстояния  до  ядра для двух ближайших к нему  орбиталей в атоме водорода, уравнения (9) и (10). Верхний ряд зависимостей на рисунке под индексом «а» относится к первой, самой близкой к ядру орбитали, нижний ряд под индексом  «б» - ко второй орбитали. В каждом ряду изображены зависимости: «
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» (правая часть рисунка). Расстояние  и его функции даны в атомных единицах.

         Для второй орбитали в атоме водорода радиальные зависимости от расстояния существенно сложнее, чем у первой, хотя обе имеют сферическую симметрию. Появляются точки, называемые узловыми, в которых вероятность обнаружения электрона равна нулю, r=2 ат.ед. На кривой радиального распределения имеются два максимума. Между ними проходит узловая сфера с нулевой плотностью вероятности. Количество узловых  поверхностей зависит от типа атомной орбитали.
         Наглядными являются изображения атомных орбиталей в виде объемных электронных облаков или в виде их проекций на плоскость. Электронное облако является модельным, статистическим представлением о распределении вокруг ядра средней во времени плотности вероятности(((2 и соответствующей ей плотности заряда электрона. Граница облака условна, обычно она включает 90(95( суммарной электронной плотности. Каждой атомной орбитали ((n,ℓ ,
[image: image45.wmf]l

m

) соответствует определенное электронное облако. Понятие «электронное облако» ассоциируется с понятием «атомная орбиталь» и, как термин, часто употребляется в значении последней. Знаки волновых функций приписываются соответствующим электронным облакам и их частям.
         Другим важным результатом решения уравнения Шредингера для электрона в атоме водорода является величина «собственной энергии», которая зависит от «n»-главного квантового числа. Для электрона, занимающего ближайшую к ядру орбиталь, эта энергия составляет (- 13,6) эВ. 

        Таким образом, решив уравнение Шредингера, можно полностью описать состояние электрона в одноэлектронном атоме и в отношении энергии его движения, и в отношении его  орбитальной локализации. Система разрешенных энергий и орбиталей дает квантовомеханическую модель одноэлектронного атома. Однако точное решение уравнения Шредингера возможно только для атома водорода и  одноэлектронных, водородоподобных ионов.

                              2.4.1.ГЛАВНОЕ КВАНТОВОЕ ЧИСЛО

         Главное квантовое число «n» определяет энергию электрона и размеры атомной орбитали. Оно может принимать положительные целочисленные значения 1, 2, 3…и т. д. Наименьшей энергией обладает электрон при n=1; с увеличением «n» энергия электрона возрастает. Атомные орбитали с одинаковым значением главного квантового числа образуют энергетический уровень (слой). Для энергетических уровней в атоме, соответствующих различным значениям «n», приняты следующие буквенные обозначения:
	 Главное квантовое число «n»
	   1
	   2
	   3
	   4
	   5
	   6
	   7

	Обозначение энергетического                                      
                       уровня
	   K
	   L
	   M
	   N
	   O
	   P
	   Q


         Состояние с n=( отвечает электрону, бесконечно удаленному от ядра и не взаимодействующему с ним, энергия его En=(=0 принята за начало отсчета. Энергия электрона в атоме  водорода зависит только от главного числа и в результате решения уравнения (5) определяется по формуле: 
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где e – заряд электрона; mе – масса электрона, h – постоянная Планка.         

Энергия всех стационарных состояний электрона в атоме отрицательна (E(0). Положительные значения (E(0) отвечает электрону, движущемуся вне атома. При этом его энергия не квантуется, то есть принимает любые значения.
2.4.2.ОРБИТАЛЬНОЕ КВАНТОВОЕ ЧИСЛО

         Орбитальное (побочное или азимутальное) квантовое число «ℓ» определяет форму (симметрию) электронных облаков. Оно характеризует орбитальный момент количества движения электрона в атоме: 
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где Мℓ - орбитальный момент количества движения; h-постоянная Планка;

ℓ-орбитальное квантовое число.

         Орбитальный момент количества движения является квантованной величиной, то есть принимает строго определенные значения, поэтому не может быть произвольной и форма у электронного облака Орбитальное квантовое число зависит от главного квантового числа и принимает целочисленные значения от 0 до (n - 1). Различным значениям орбитального 
квантового числа присвоены следующие буквенные обозначения:
	Орбитальное квантовое число «ℓ»
	  0
	  1 
	  2
	  3
	  4
	  5

	Обозначение атомных орбиталей и

образуемых ими энергетических

подуровней
	  s
	  p
	  d
	  f
	  g
	  h
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                       ℓ=0 (s)                                                      ℓ=1 (p)
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                                              [image: image51.png]


                      
                      ℓ=2 (d)                                                       ℓ=3 (f)     
         Рис.3. Формы электронных облаков при различных значениях  орбитального квантового числа «ℓ».
         У атома водорода и водородоподобных ионов все энергетические подуровни  равноценны, то есть  вырождены.
         У многоэлектронных атомов форма атомных орбиталей  влияет на энергию электрона в пределах одного энергетического уровня, то есть ведет к расщеплению энергетического уровня на энергетические подуровни. 
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         Рис.4. Состояние четвертого энергетического уровня: а) одноэлектронный атом (четырехкратное вырождение); б) многоэлектронный атом (вырождение снято в пределах энергетического уровня).
        Любому значению главного квантового числа «n» соответствует n различных значений орбитального квантового числа «ℓ».

Например: при n = 1 возможно только одно значение орбитального квантового числа  ℓ = 0 (s-подуровень);
при n = 2  орбитальное квантовое число может принять только два значения  
ℓ = 0 (s-подуровень) и ℓ = 1 (p-подуровень);   

при n = 3 (третий энергетический уровень) орбитальное квантовое число принимает три значения:  ℓ = 0 (s-подуровень), ℓ = 1 (p-подуровень), 

ℓ = 2 (d-подуровень). 
         Таким образом, число подуровней на энергетическом уровне равно номеру данного уровня. 

Энергетический подуровень образуют электроны, которые имеют одинаковые значения n и ℓ. Обычно главное квантовое число n обозначают цифрой, а орбитальное квантовое число  ℓ буквой. Например, атомная орбиталь с n = 4 и ℓ=3 обозначается символом 4f, атомная орбиталь с n = 2 и ℓ = 0 - символом 2s.
2.4.3.МАГНИТНОЕ КВАНТОВОЕ ЧИСЛО

         Из уравнения Шредингера следует, что и ориентация атомной орбитали в пространстве не может быть произвольной. Она определяется значением магнитного квантового числа «
[image: image53.wmf]l
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», которое отвечает за величину проекции орбитального момента.  Величина проекции  Мℓ  дается выражением:       
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где П - проекция орбитального момента электрона на направление магнитного поля по оси «z»;  
[image: image55.wmf]l
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 - магнитное квантовое число.

         Магнитное квантовое число принимает целочисленные значения от (-ℓ) до (+ℓ) , включая ноль. Число значений магнитного квантового числа зависит от орбитального квантового числа и указывает  на число проекций, которое может быть у орбиталей с данным значением ℓ.

         Так как для s электронов (ℓ= 0) возможно одно значение 
[image: image56.wmf]l

m

=0, то на s-подуровне может существовать только одна атомная орбиталь. 

                                                                                                                     ns
Для p электронов (ℓ=1) возможны три значения  
[image: image57.wmf]l
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= -1, 
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=0, 
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=1, поэтому на p-подуровне могут существовать три атомные орбитали.

                                                                                                           np   

Три p – орбитали (px , py , pz) перпендикулярны друг другу и направлены вдоль трех осей координат: x, y, z.
    [image: image60.png]



                 px                                                             py                                                            pz

         Рис.5. Пространственная ориентация p-электронных облаков.
         Для d электронов (ℓ=2) магнитное квантовое число 
[image: image61.wmf]l
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 принимает значения  -2, -1,  0,  1,  2, поэтому на d-подуровне пять атомных орбиталей:

                                       

                                                                                            nd         

         Три орбитали (d x z , d y z , d  x y) имеют диагональное расположение между осями x, y, z и две (
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) направлены вдоль осей координат. 
         На четвертом энергетическом уровне появляются семь f – орбиталей. 
                            [image: image64.png]



             Рис.6. Пространственная ориентация момента количества движения

            электрона (М) при ℓ=2. Значения проекции (П) даны в единицах h/2(
         Набор возможных значений 
[image: image65.wmf]l
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 можно пояснить  следующим образом (рис.6). Выберем для внешнего магнитного поля одно из направлений в пространстве, например ось «z». Из уравнения Шредингера следует, что проекции орбитального момента Мℓ на это направление могут быть только такими, при которых проекция вектора Мℓ на ось z равна целому числу (положительному или отрицательному) или нулю, величина этой проекции и есть магнитное квантовое число 
[image: image66.wmf]l

m

.                                             
         В общем случае, каждому значению орбитального квантового числа соответствует (2ℓ+1) значений магнитного квантового числа, то есть (2ℓ+1) возможных положений атомных орбиталей в пространстве.
         Квантовое число 
[image: image67.wmf]l
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 получило название магнитного, поскольку от его значения зависит взаимодействие магнитного поля, создаваемое электроном, с внешним магнитным полем. В отсутствии внешнего магнитного поля энергия
электрона в атоме не зависит от значения магнитного квантового числа 
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. В этом случае электроны с одинаковыми значениями n и ℓ, но с разными значениями 
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, обладают равной энергией.                                                            


2.4.4.СПИНОВОЕ КВАНТОВОЕ ЧИСЛО
         Кроме квантовых чисел n, ℓ и 
[image: image70.wmf]l
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 электрон характеризуется еще одним  квантовым числом ms, не связанным с движением электрона вокруг ядра, а определяющим проекцию его собственного момента количества движения, так называемого, спинового движения. Величина спинового момента количества  движения подчиняется правилу квантования для моментов:
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где Мs –собственный момент количества движения; s – спин, равный 1(2 для ряда элементарных частиц (электрона, протона, нейтрона и др.).

         Для характеристики спинового движения электрона используется магнитное спиновое квантовое число (ms) проекции спина, которое может принимать только два значения  -1/2 и +1(2 (рис.7). Величина проекции спинового момента на направление  «z» внешнего магнитного поля выражается формулой:
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,                                                       (16) где ПS- проекция спинового момента электрона; ms- магнитное спиновое квантовое число.
Следует различать спин (s) и магнитное спиновое квантовое число (ms)(
       Волновые функции, дающие полное описание состояния электрона в атоме, называются атомными спин-орбиталями ((( и (()_и равны произведению атомной волновой функции ((n,ℓ ,
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) и спиновых функций ( и (: 

                                           (( =  ((n, ℓ, 
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         Существует всего две спиновые функции  ( и (, которым соответствуют магнитные спиновые квантовые числа   ms = 1/2  и  ms= -1/2.                                                          
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Рис.7.Пространственная ориентация спинового момента электрона (Мs) в                       магнитном поле

         Условно обозначают: электроны с ms = 1/2 стрелкой вверх ( ( );

                                               электроны с ms = (1/2 стрелкой вниз ( ( ). 
         Таким образом, состояние электрона в атоме однозначно определяется четырьмя квантовыми числами: n, ℓ, 
[image: image77.wmf]l
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, ms.

2.5. СТРОЕНИЕ МНОГОЭЛЕКТРОННЫХ АТОМОВ
         Точное решение уравнения Шредингера имеется только для одноэлектронных систем – атома водорода и водородоподобных ионов, которые состоят из ядра с зарядом  +Z·е и одного электрона с зарядом  (–е). При  Z = 1 это атом водорода, при Z = 2 – ион гелия Hе( и т.д.

         Описание состояния электрона в многоэлектронном атоме затрудняется тем, что он движется в поле положительного ядра и в поле остальных электронов, волновые функции которых взаимозависимы. В этих условиях волновое уравнение Шредингера становится слишком сложным и поэтому для его решения пользуются некоторыми допущениями. Общим для всех приближенных методов является, так называемое, одноэлектронное приближение. 

         В приближенном методе Слэтера нахождение структуры многоэлектронного атома реализуется путем последовательного помещения на водородоподобные орбитали соответствующего иона по одному электрону, начиная с орбитали, ближайшей к ядру. Например, в ион Si14+ мысленно помещают электрон и получают Si13+ , далее добавляют один электрон в ион Si13+ и получают Si12+ и.т.д. Таким образом распределяют все 14 электронов до завершения электронной конфигурации Si:1s2 2s2 2p6 3s2 3p2. При этом каждый последующий электрон находится в усредненном поле атомного остова, который состоит из ядра атома и ранее помещенных электронов. Усредненное поле атомного остова характеризуется эффективным зарядом (Zэфф):
                                                   Zэфф. =Z - (,                                                           (17)

где Z-заряд ядра; (-поправка на экранирование, зависящая от числа электронов.
                         Эффективные заряды ядер атомов по Слэтеру       

                                                                                                                        Таблица 1
	Элемент
	 H 
	 He
	 Li
	 Be
	  B
	  C
	  N
	  O
	  F
	 Ne
	 Na

	     Z
	  1
	  2
	  3
	  4
	  5
	  6
	  7
	  8
	  9
	 10
	 11

	     Z эфф
	  1 
	1,70    
	1,30     
	2,05        
	2,60   
	3,25   
	3,90   
	4,55   
	5,20   
	5,85   
	2,20


         Электроны, расположенные ближе к ядру, экранируют (заслоняют) от действия поля ядра электроны, находящиеся на внешних электронных уровнях.  Поэтому внешний электрон ведет себя так, как будто на него влияет заряд ядра меньше истинного. В результате решения уравнения Шредингера со слейтеровскими волновыми функциями получают водородоподобные атомные орбитали, энергия которых может значительно отличаться от энергии в одноэлектронных системах. Энергию таких орбиталей можно оценить по уравнению:    
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         Порядок заполнения атомных орбиталей, энергетических подуровней и уровней в многоэлектронном атоме основывается на трех принципах: принципе наименьшей энергии, принципе Паули и принципе наибольшей мультиплетности (правило Гунда).
                         2.5.1.ПРИНЦИП НАИМЕНЬШЕЙ ЭНЕРГИИ

         Принцип наименьшей энергии определяет последовательность заполнения электронами энергетических подуровней и уровней в многоэлектронном атоме. Атом является устойчивой системой, у которой энергия ниже, чем суммарная энергия невзаимодействующих между собой  ядра и электронов.  

         Согласно принципу наименьшей энергии, электрон занимает свободную орбиталь с наименьшим значением энергии. 

         В атоме водорода и водородоподобных ионах энергия электрона зависит только от главного квантового числа «n». В многоэлектронных атомах, в отсутствии внешних магнитных и электрических полей, энергия электрона зависит от квантовых чисел n и ℓ, что экспериментально доказано с помощью спектральных исследований. Электрон движется в поле атомного остова  и энергия электрона зависит от того, как он поляризует остов (нарушает его центральную симметрию) и как он проникает внутрь остова. Поляризация и проникновение электрона в свою очередь зависят от формы атомной орбитали, то есть от орбитального квантового числа ℓ. В ряду s-, p-, d- и f- подуровней одного уровня  энергия электрона возрастает:
                                                      ns ( np ( nd ( nf.

         Таким образом, при последовательном заполнении энергетических уровней электрон должен занимать подуровень с наименьшим значением суммы (n +ℓ). Порядок заполнения подуровней в многоэлектронных атомах  описывается эмпирическим правилом В.М.Клечковского: «Заполнение электронных подуровней в невозбужденных атомах происходит в порядке возрастания суммы квантовых чисел (n+ℓ); при равенстве этих сумм сначала заполняется подуровень с меньшим значением  n». 

         Согласно этому правилу, заполнение энергетических подуровней должно происходить в следующей последовательности:
                  1s(2s(2p(3s(3p(4s(3d(4p(5s(4d(5p(6s(4f(5d(6p(7s(5f(6d, 
в общем виде                         ns ((n-2)f((n-1)d(np.
         Правило Клечковского является эмпирическим обобщением, которое базируется на принципе наименьшей энергии и за рядом исключений подверждается  квантовомеханическими расчетами  и опытными данными. Это правило не закон, а удобное описание общей закономерности изменения энергии орбиталей и подуровней. Достаточно строгие закономерности изменения энергии орбиталей с увеличением заряда ядра (атомного номера), построенные на основе экспериментальных и рассчитанных значений энергии, показаны в виде диаграммы на рис.8. Из этой  энергетической диаграммы следует, что при переходе от водорода к сложным атомам их энергетические уровни расщепляются и понижаются. Это объясняется тем, что при возрастании эффективного заряда ядра притяжение электрона к ядру возрастает сильнее, чем экранировние данного электрона со стороны остальных электронов, то есть энергия орбиталей снижается, см. уравнение (18). При этом с ростом заряда ядра у различных орбиталей значения энергии изменяются по-разному, поскольку в пределах одного энергетического уровня электроны, находящиеся на разных  орбиталях, экранируются остовом внутренних электронов в различной степени.
         В частности, энергия 3d-орбиталей, которые достоточно глубоко проникают вглубь электронного остова аргона, сравнительно мало уменьшается по мере приближения атома к его электронной конфигурации. В тоже  время 4s-орбиталь  почти не проникает вглубь электронного остова аргона, и ее энергия изменяется значительно. И поскольку ее уровень ниже, чем у 3d-орбитали, то  при переходе от аргона (Z=18)  к калию (Z=19) и кальцию (Z=20) электронная конфигурация аргона дополняется электронами на 4s-орбитали. При этом за счет увеличения заряда ядра на две единицы и глубокого проникновения 3d-орбитали внутрь электронных облаков 4s, эффективный заряд, действующий на 3d-орбиталь резко возрастает, и ее энергия снижается, приближаясь к уровню 4s. Благодаря этим эффектам очередной  и последующие электроны, занимая 3d-орбитали, обеспечивают дальнейшее снижение энергии и  доступность 3d-подуровня. Для  пятого и более высоких энергетических уровней взаимодействие электронов с ядром и между собой становится все более сложным. Между собой конкурируют s-, d- и f-орбитали.
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Рис.8.  Изменение энергии атомных орбиталей в различных  уровнях  и
подуровнях с увеличением порядкового номера (заряда ядра) элементов.
Энергии даны не в масштабе
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Рис.9. Схема расположения по энергии подуровней и их заполнения электронами у многоэлектронных  атомов в соответствии с правилом Клечковского (без учета «провалов» электронов). Расположение подуровей показано не в масштабе
         Тенденция изменения их энергии с зарядом ядра остается в целом аналогично описанной, но одновременно из-за сближения энергии у d- и f-орбиталей растет количество исключений из относительно простого правила для заполнения подуровней. На практике, занимаясь формированием электронных конфигураций атомов, целесообразно пользоваться простым правилом Клечковского или соответствующей схемой, рис.9, и при этом знать из него исключения, которые эпизодически возникают  у атомов элементов с номерами больше 20. 
2.5.2. ПРИНЦИП ПАУЛИ

         Принцип (запрет) Паули – квантово-механический постулат для атомных и молекулярных систем. Этот принцип налагает ограничения на число электронов, которые могут находиться на орбиталях, подуровнях и уровнях. Согласно принципу Паули в атоме не может быть двух электронов, у которых все четыре квантовых числа были бы одинаковыми. Иными словами, данными значениями квантовых чисел n, ℓ, 
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 и ms может характеризоваться только одно состояние электрона. Из этого принципа следует, что атомная орбиталь ((n, ℓ, 
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), имеющая определенные значения n, ℓ и 
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 может быть занята только двумя электронами - один  со значением ms = -1(2 и другой с ms = 1(2; что на любом подуровне могут находиться 2(2
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+1), на энергетическом уровне  2n2 электрона.    

         Два электрона, находящихся на одной атомной орбитали и обладающие противоположно направленными спинами, называются спаренными. Если на атомной орбитали находится один электрон, то его называют неспаренным.
                                           

         (( - спаренные электроны;                  - неспаренный электрон.

         Совместное применение принципа наименьшей энергии и принципа Паули дает количество электронных структур, принадлежащих атомам химических элементов в каждом из периодов системы Д. И. Менделеева.

         Согласие периодической системы Д. И. Менделеева с принципом Паули указывает на квантовую природу периодического закона.                                        

2.5.3. ПРАВИЛО ГУНДА  (ПРИНЦИП МАКСИМАЛЬНОЙ

МУЛЬТИПЛЕТНОСТИ)
         Согласно принципу наименьшей энергии, наиболее устойчивое состояние электрона в атоме соответствует минимальному значению его энергии. Любое другое состояние электрона является возбужденным, неустойчивым. Из возбужденного состояния электрон самопроизвольно переходит в состояние с более низкой энергией. Правило Гунда позволяет распределить электроны на энергетическом подуровне атома, находящегося в основном состоянии. Основному (стабильному) состоянию атома соответствует максимальная мультиплетность (вырожденность) спиновых состояний электронов на незавершенных подуровнях и уровнях. 
         Согласно правилу Гунда, в невозбужденном атоме в пределах данного незавершенного подуровня электроны располагаются таким образом, чтобы их суммарное магнитное спиновое число ((ms(было по абсолютной величине максимально, а в случае его равенства у полученных состояний, более устойчивыми являются те, у которых больше по абсолютной величине суммарное магнитное число ((
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         Отметим, что правило Гунда не запрещает другого распределения электронов в пределах подуровня. Оно лишь утверждает, что максимальное значение суммарного магнитного спинового числа соответствует наиболее устойчивому состоянию, в котором атом обладает наименьшей  энергией.
         Правило Гунда можно пояснить на примере заполнения квантовых ячеек 2p-подуровня атома углерода C (Z=6): 1s2 2s2 2p2.
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         Судя по абсолютной величине суммарного магнитного спинового числа возможны варианты: 4,6,7,9,11,12. При равенстве  ((ms(из нескольких вариантов выбирается состояние с наибольшим значением  ((
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(, поэтому из них могут реализоваться варианты: 7,9,11 и 12. Эти варианты являются равноценными. Благодаря правилу Гунда выяснение и изображение электронной конфигурации атома в основном состоянии сводится к простой процедуре: орбитали подуровня заполняются сначала по одному электрону с параллельными спинами слева направо, а затем в том же порядке по второму электрону с противоположными спинами. Для атома углерода изображение электронов на р-подуровне предпочтительнее по варианту 9.
         Электроны стремятся оставаться неспаренными из-за взаимного отталкивания. Следствием правила Гунда является особая устойчивость у на половину заполненных p-, d- и f-подуровней. Например, у атома хрома один электрон «проскакивает» c внешнего s-подуровня на d-подуровень предыдущего уровня:  24Cr: (Ar(3d54s1                   4s1       
                                                                             

                                             3d5
2.5.4.РАСПРЕДЕЛЕНИЕ ЭЛЕКТРОНОВ ПО

ЭНЕРГЕТИЧЕСКИМ УРОВНЯМ И ПОДУРОВНЯМ

В МНОГОЭЛЕКТРОННЫХ АТОМАХ
              Для первых четырех энергетических уровней распределение электронов показано в таблице 2. 
                                                                                                                       Таблица 2

	Главное

кванто-вое

число n
	Орбиталь-ное

квантовое

число ℓ
	Магнитное

квантовое
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	Число атомных

орбиталей
	Максимальное число

электронов

	
	
	
	в под-уровне
	в уровне
	в под-уровне
	в уровне

	 n=1
	ℓ=0 (s)
	           0
	      1
	     1
	      2
	      2

	 n=2
	ℓ=0 (s)
ℓ= 1 (p)
	           0
       -1;0;1               
	      1
      3
	     4
	      2
      6
	      8

	    n=3
	ℓ=0 (s)
ℓ=1 (p)
ℓ=2 (d)
	           0

        -1;0;1
    -2;-1;0;1;2                            
	      1
      3

      5
	     9
	      2
      6

     10
	     18

	    n=4
	ℓ=0 (s)
ℓ=1 (p)
ℓ=2 (d)
ℓ=3 (f)
	0
-1;0;1                                            -2;-1;0;1;2

-3;-2;-1;0;1;2;3
	      1
      3

      5

      7
	    16
	      2
      6

     10
     14
	     32


         Энергетический уровень – это совокупность электронов, которые имеют одинаковые значения главного квантового числа.

         Энергетический подуровень – это совокупность электронов с одинаковыми значениями главного квантового числа n и одного  из разрешенных значений орбитального квантового числа ℓ.

         Используя данные таблицы, можно сделать следующие выводы:
1.Число энергетических подуровней в уровне n равно номеру уровня n.          

2.Число атомных орбиталей (квантовых ячеек) на подуровне равно  (2ℓ+1). 

3.Максимальное число электронов 2(2ℓ+1) на подуровне.

4.Число атомных орбиталей на энергетическом уровне равно n2:


    на первом уровне (n = 1) – одна атомная орбиталь;     1s      

    на втором уровне (n = 2) – четыре АО;  

                                                                                      [image: image104.png]2p




 

    на третьем уровне (n = 3) -  девять АО.                                                                                                     
                                                                  [image: image105.png]3s
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5.Максимальное количество электронов на энергетическом уровне равно 2n.2 (
2.5.5.ЭЛЕКТРОННЫЕ СТРУКТУРЫ АТОМОВ ХИМИЧЕСКИХ

ЭЛЕМЕНТОВ
         Электронные конфигурации атомов можно изображать в виде электронных формул и в виде квантовых (энергетических) ячеек. При изучении электронных структур атомов следует использовать периодическую систему химических элементов Д. И. Менделеева.                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                     

         I период состоит из двух элементов – водорода (H) и гелия (He).

	    Элемент
	           Электронная формула
	      Квантовые ячейки

	         H
	                           1s1
	
        1s1



	        He  
	                           1s2      
	
        1s2      



         Каждый период начинается элементом, в атоме которого появляется новый энергетический уровень. При этом «n» внешнего энергетического уровня совпадает с номером периода.
         У элементов II период заполняется второй энергетический уровень n = 2, на котором располагаются 2s- и три 2p-орбитали.

         Первый элемент второго периода литий (Li) имеет заряд ядра, равный 3, следовательно, число электронов в атоме тоже равно 3.
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У следующего элемента бериллия (Be) также заполняется 2s - подуровень.

                                                                                         2s2        

        4Be: 1s2 2s2                                         
                                                                                                                                   1s2

У бора (B) и далее до неона (Ne) заполняется 2p – подуровень. У атома инертного газа неона Ne заполнены все атомные орбитали, имеющиеся у атомов элементов второго периода.                                             
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         III период начинается с натрия (Na), имеющего  зарядом ядра, равный 11. Одиннадцать электронов расположены на трех уровнях.

                                                                                           3s1      

                                                                                                                   

                                                                       2p6 

       11Na: 1s2  2s2  2 p6  3 s1=(Ne(3s1          2s2            
                                                              
                                                           1s2  

У магния (Mg) заполняется также 3s - подуровень. Далее, начиная с (Al) и до благородного газа аргона (Ar) заполняется 3p-подуровень.

         В IV периоде содержится 18 элементов. Период начинается с калия (K), девятнадцать электронов которого  располагаются на четырех уровнях.

                                                                                                     4s1

      19K: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1=(Ar(4s1                    

                                                                                                                                 3p6

                                                                             3s2   

                                                         2p6

                                                   2s2
                                                           

                                             1s2                                             
                                                               (Ne(
                                                                                      (Ar(  

         Элемент кальций (Ca) так же, как и калий (K) относится к s-элементам. У следующих десяти элементов, начиная со скандия (Sc) и заканчивая цинком (Zn), заполняется 3d-подуровень. Это d-элементы.

         Рассмотрим марганец (Z=25). Запишем его электронную формулу 

в порядке заполнения электронами подуровней, а затем в общепринятом виде – в порядке увеличения главного квантового числа, начиная с конфигурации ближайшего благодарного газа аргона (Ar).

                            25Mn: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d5 =(Ar(3d54s2                                              

         На d-подуровне может находиться максимально 10 электронов, поэтому в периоде имеется десять d-элементов. Большинство d-элементов имеют на последнем уровне два электрона, но существуют исключения (из правила Гунда). Например, у меди, а в последующих периодах у серебра  и золота, один электрон «проскакивает» c внешнего s-подуровня на d-подуровень предыдущего уровня. Это связано с большей энергетической устойчивостью электронных структур при полностью занятом энергетическом подуровне (как у Cu, Ag, Au) и при  наполовину заполненном подуровне (Cr, Mn, Mo), что согласуется с правилом Гунда. 
         У шести элементов от  галия (Ga) до криптона (Kr) заполняется 4p-подуровень. Это p- элементы.
                 31Ga: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s24p1 =(Ar(3d10 4s2 4p1

                                       ……………..…………………………………    
                 36Kr:1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s24p6 =(Ar(3d10 4s2 4p6.    

         В V периоде заполнение электронных слоев происходит так же, как и в четвертом периоде. У двух первых s-элементов рубидия (Rb) и стронция (Sr) и шести p-элементов с индия (In) до ксенона (Xe) заполняются соответственно s- и p-подуровни пятого уровня. У d-элементов этого периода, с иттрия (Y) до кадмия (Cd), заполняется d-подуровень предвнешнего уровня, то есть 4d- подуровень. На четвертом энергетическом уровне – четыре подуровня: 4s, 4p, 4d, 4f. Однако орбитали 4f (n=4;ℓ=3), в соответствии с правилом Клечковского, должны заполняться у атомов элементов только после орбиталей 6s (n=6;ℓ =0).

         В V периоде исключениями из правила Клечковского являются: ниобий (Nb), молибден (Mo), рутений (Ru), родий (Rh), палладий (Pd), серебро (Ag).

         VI период состоит из 32 элементов и также начинается с s - элементов цезия (Cs) и бария (Ba), у которых заполняется 6s - подуровень. У следующего элемента лантана (La) начинает заполняться, нарушая правило Клечковского, 5d - подуровень. Элементы, с церия (Ce) до лютеция (Lu), называются лантаноидами и  являются f-элементами, у которых заполняется 4f-подуровень.             
         Десять элементов, начиная с гафния (Hf) и до ртути (Hg), включая лантан (La), являются d-элементами, - последним заполняется предвнешний 5d-подуровень.

Рассмотрим один из d-элементов из VI периода, например, иридий:

                   77Ir : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d104s24p64d10 4f145s25p6 5d76s2 =(Xe(4f145d76s2 .

         Таким образом, в VI периоде:  2 - s-элементов; 6 - p-элементов; 10 – d-элементов; 14- f-элементов.

         В VI периоде исключениями из правила Клечковского являются: лантан (La), платина (Pt), золото (Au), гадолиний (Gd), лютеций (Lu).

         В VII периоде, после двух s-элементов франция (Fr) и радия (Ra) и одного d-элемента актиния (Ac), расположено четырнадцать f-элементов. Эти элементы, с тория (Th) до лоуренсия (Lr), называются актиноидами, у них заполняется 5f-подуровень. Элементы, с курчатовия (Ku), включая актиний (Ac) являются d-элементами. В VII периоде у  подовины актиноидов имеются исключения из правила Клечковского: Th, Pa, U, Np, Cm, Bk, Lr.
         Пример. Напишем электронные формулы и распределим электроны по квантовым ячейкам атома дубния (Db), ранее носившего название нильсборий (Ns). Дубний имеет порядковый номер 105, следовательно, заряд ядра Z=105 и число электронов в атоме тоже равно 105.

         Элемент находится в VII периоде, в V группе, в первой побочной подгруппе периодической системы элементов Д. И. Менделеева. Это d-элемент, у которого 105 электронов находятся на 7 энергетических уровнях.

         Форма записи электронных формул и квантовых ячеек может быть различной. В данном примере показаны записи электронной формулы по заполнению и в порядке увеличения главного квантового числа, начиная от остова ближайшего благородного газа: 

105Db:  1s2 2s2 2p6 3s2 3p 6 4s2 3d10 4p 6 5s 2 4d10 5p6 6s2 4f 14 5d10 6p 67s2 5f14 6d 3=
                                                     =(Rn(5f14 6d3 7s2 .
2.6.ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА ХИМИЧЕСКИХ

ЭЛЕМЕНТОВ Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА

         Периодическая система элементов была предложена Д. И. Менделеевым в 1869 году. С ее помощью стало возможным систематизировать ранее накопленный научный материал по свойствам элементов и их соединений. К моменту открытия периодического закона были известны 63 химических элемента. Д. И. Менделеев предсказал физические и химические свойства еще не открытых элементов: скандия (Z = 21), галлия (Z = 31) и германия (Z = 32).

         Современная формулировка периодического закона: свойства химических элементов, а также свойства и формы, образуемых ими простых веществ и       соединений находятся в периодической зависимости от заряда ядер их атомов.

Графическим выражением периодического закона является периодическая система химических элементов Д. И. Менделеева  в виде таблицы. 
2.6.1.СТРУКТУРА ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ

         Результаты изучения электронного строения у атомов химических элементов методами атомной эмиссионной и рентгеновской спектроскопии вместе с теоретическими построениями электронных оболочек атомов свидетельствуют о том, что периодическая система химических элементов Д. И. Менделеева является закономерным расположением химических элементов - их естественной классификацией, по электронным структурам атомов.

         Период – это последовательный ряд элементов, в атомах которых происходит заполнение одинакового числа электронных уровней.

         Вертикальные столбцы таблицы называются группами. В таблице восемь групп. Номера групп указаны вверху римскими цифрами. Группы делятся на подгруппы – главную и побочную. В подгруппы объединяются элементы, содержащие одинаковое число валентных электронов и обладающие сходными свойствами. Число валентных электронов у s- и p- элементов равно числу электронов на внешнем энергетическом уровне ( номеру группы). Например,  азот находится в пятой группе, у него пять электронов на последнем (втором) энергетическом уровне, N: 1s2 2s2 2p3. Число валентных электронов для d-элементов равно общему числу электронов на внешнем и незавершенном предвнешнем d-подуровне. Например, ванадий (V) находится в пятой группе и имеет пять валентных электронов: на предвнешнем (третьем) уровне d-подуровне находятся три электрона и два электрона – на внешнем 4s-подуровне. 

         В соответствии с порядком заполнения энергетических подуровней, элементы делятся s-, p- d- и f-элементы. У s- и p-элементов заполняются соответственно s- и p-подуровни внешнего слоя (n); у d-элементов заполняется d- подуровень превнешнего слоя (n-1); у f-элементов – f- подуровень третьего снаружи (предпредвнешнего) уровня (n-2). Например, у лантоноидов, находящихся в VI периоде, последним заполняется  4f- подуровень.

         Главную подгруппу образуют s- и p-элементы одной группы, d-элементы образуют первые побочные подгруппы. Лантоноиды и актиноиды (f- элементы) объединяют во вторые побочные подгруппы, в каждой из них по 2 элемента: один - лантаноид, другой – актиноид.

         Отличие свойств проявляется у соседних s- и p-элементов. У d-элементов и особенно у f-элементов одного и того же периода отличие в свойствах проявляется менее отчетливо. Все s-элементы, кроме водорода и лития, все d- и f-элементы являются металлами.

         Элементы, входящие в I группу, образуют оксиды с общей формулой R2O, во второй RO, в третьей R2O3 и т. д. Таким образом, наибольшая валентность (число химических связей) у элементов каждой группы по кислороду соответствует, за некоторыми исключениями, номеру группы. 
                          2.7. ПЕРИОДИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА АТОМОВ                 

                                         ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ
         Периодические зависимости свойств химических элементов от заряда ядер их атомов на графиках представляют собой кривые, которые имеют ряд периодически чередующихся максимумов и минимумов. Такие зависимости установлены для большого числа физических, химических, термодинамических свойств элементов и их соединений. Наиболее характерными свойствами для атомов химических элементов являются свойства энергетические и геометрические. Геометрические свойства атомов и ионов: атомные и ионные радиусы. Энергетические свойства атомов химических элементов: энергия (потенциал)  ионизации, сродство к электрону и электроотрицательность.
  2.7.1.ГЕОМЕТРИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА АТОМОВ И  ИОНОВ:           АТОМНЫЕ  И  ИОННЫЕ РАДИУСЫ
         Атом не имеет четких границ, поэтому атомные и ионные радиусы – величины условные. Существует несколько подходов к определению (исчислению) атомных радиусов. Согласно одному из них за радиус принимают положение главного максимума электронной плотности внешних электронных облаков. Такой радиус носит название «орбитального радиуса». Положение области максимальной плотности рассчитывается по волновым функциям Слэтера и приближенно величина  орбитального радиуса атома может быть вычислена на основе зависимости:
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где ао – первый боровский радиус, равный 0,053 нм; nэфф-эффективное значение главного квантового числа для внешнего электрона; Zэфф- эффективный заряд ядра атома (реальный заряд ядра, влияющий на электрон).                                                                                                                                                                                                                                                                                

       Зависимость орбитальных атомных радиусов от величины заряда ядра атома имеет периодический характер. В графической форме она показана на рис.10. [image: image109.png]r, HM
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Рис.10.Зависимость орбитального радиуса (нм)  у изолированных
атомов  химических элементов от заряда  их ядер
         На основе зависимости приведенной на рис.10, можно сделать следующие выводы: в пределах одного периода с увеличением заряда ядра у атомов, их радиусы уменьшаются. Это объясняется увеличивающимся притяжением электронов внешнего слоя к ядру по мере возрастания его заряда; в подгруппах радиусы атомов возрастают из-за заполнения новых энергетических уровней электронами.
       В больших периодах наблюдается сравнительно плавное уменьшение радиусов из-за того, что у d- и f-элементов заполняются предвнешний и предпредвнешний энергетические уровни. Такое уменьшение размера атомов называется, соответственно, d- и  f- сжатием.
       Другой способ нахождения величин атомных радиусов основывается на опытных данных о межатомных расстояниях в кристаллах и  молекулах простых веществ. Этим способом рассчитываются  радиусы атомов металлов, неметаллов и благородных газов. Общее название у радиусов этой категории «эффективные» или «ковалентные» радиусы атомов. Значения «эффективных» и «орбитальных» радиусов у атомов не совпадают, хотя могут быть и достаточно близки. Различия связаны с влиянием на межатомные расстояния в веществе химических связей, а также с неопределенностью самого понятия радиуса атома. Ниже приведены  значения орбитальных и эффективных радиусов для  некоторых s- , p- , d-, и  f-элементов.

     Таблица 3
	Элементы
	   H
	   Li 
	    F
	    Si
	    S
	   Ca
	   V
	  Fe
	 Gd

	 rорбит., нм 

	0,053
	0,159
	0,036
	0,107
	0,081
	0,169
	0,140
	0,123
	0,171

	rэффект., нм

	0,037
	0,155
	0,071
	0,118
	0,102
	0,197
	0,134
	0,126
	0,177


         Полная  сводка значений эффективных радиусов  атомов химических  элементов содержится в приложении, которое имеется во  второй части методических указаний («Задачи и упражнения»).
         Естественно, что зависимость эффективного радиуса у атомов от заряда ядра аналогична периодической зависимости для орбитального радиуса, рис.10.
         Использование орбитальных и эффективных  радиусов определяется  содержанием решаемой задачи.                                                                     
         Потеря атомом электрона приводит к уменьшению радиуса возникающего иона, а присоединение – к увеличению. Поэтому радиус катиона (положительно заряженного иона) всегда меньше, а радиус аниона (отрицательно заряженного иона) больше радиуса соответствующего атома.

     Пример. Сравним радиусы атома  и иона натрия.  

  11Na: (Ne(3s1                                   3s1         ;        11Na+: (Ne(3s0                 3s0   

                                       2p6                                                                                           2p6

                                                                                                     

                                 2s2                                                          2s2          

                           

                          1s2                                                                                            1s2     
                     rNa = 0,189 нм                                         rNa+  = 0,098 нм
   Пример. Сравним радиусы атома  и иона хлора.
17Cl: (Ne(3s2 3p5                                                                                ;   17Cl (: (Ne(3s2 3p 6                                                                                                           

                                             3р5                                                      3p6
                                      3s2                                                                                       3s2
                            2p6                                                                         2p6    

                                                                                                

               2s2                                                       2s2  
              1s2                                                                                    1s2     

                        rCl = 0,099 нм                                                             rCl- = 0181 нм  
         Радиус иона тем сильнее отличается от радиуса соответствующего атома, чем больше заряд иона. Сравнивая радиусы атома хрома Cr (r=0,127 нм), иона Cr2+ (rк=0,083 нм) и иона Cr3+(rа = 0,064 нм), получаем следующую зависимость:                                  r Cr   (    rCr2+  (  rCr 3+ .
 Пример. Сравним радиусы ионов F- и Na+.
Фтор находится во II периоде. Принимая один электрон, F + e ( F-, переходит в анион, имеющий электронную конфигурацию F- : 1s2 2s2 2p6 .
Натрий расположен в III периоде. Отдав один электрон, Na - e ( Na+, переходит в катион, имеющий электронную конфигурацию Na+: 1s2 2s2 2p6 .

Из электронных формул ионов F- и Na+ видно, что количество электронов у них одинаковое. Эффективный заряд у катиона больше, чем у аниона, поэтому электроны Na+ притягиваются сильнее к ядру, чем электроны иона F- , и радиус соответственно катиона меньше, чем аниона. 

2.7.2.ЭНЕРГЕТИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА АТОМОВ ХИМИЧЕСКИХ             ЭЛЕМЕНТОВ.

 ЭНЕРГИЯ (ПОТЕНЦИАЛ) ИОНИЗАЦИИ
         Энергия ионизации – это количество энергии, которую необходимо затратить, чтобы удалить электрон из невозбужденного атома или иона, находящихся в газообразном состоянии(                                                                                                                                               

                                       А – е =  А+  + ЭИ1 ,       А+  -  е = А2+ + ЭИ2  ,    …                                                   

где А – атом( Аn+- положительно заряженный ион (катион);

ЭИ – энергия ионизации в кДж/моль или в эВ/ат (1эВ=1,6(10-19 Дж).

         Потенциал ионизации I – это параметр, равный величине энергии ионизации, деленной на заряд электрона. Потенциал ионизации, выраженный в вольтах (В), численно совпадает с энергией ионизации в электронвольтах (эВ) и часто используется как ее аналог. 
         Для многоэлектронных атомов потенциал ионизации I1 cоответствует отрыву первого электрона, I2 – второго электрона, I3 – третьего электрона и т.д.

                                           I1   (   I2  (   I3   ((Ii…<  In .                                         (20)                 
При последовательном отрыве электронов, положительный заряд иона возрастает, поэтому для удаления каждого последующего электрона требуется затратить больше энергии.

        Установлено, что от атома лития Li сравнительно легко (5,39 эВ) можно удалить один электрон, от атома бериллия Be – два (18,2 эВ), от атома бора B – три (37,9 эВ), от атома углерода C – четыре (64,5 эВ). Отрыв последующих электронов от атомов требует гораздо большей затраты энергии: удаление третьего, последнего электрона у атома лития требует уже 122,4 эВ, а для удаления пятого, предпоследнего электрона у атома углерода – 392,0 эВ.  Это говорит о том, что намного легче удалить электроны, которые находятся на последнем энергетическом уровне атома. Ниже показана схема последовательного процесса ионизации атома железа, в ходе которого первый и последующие потенциалы ионизации составляют, соответственно 7,87; 16,18 и 30,64 В. 
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         Сумма энергий ионизаций при удалении всех электронов у атома составляет его полную  электронную энергию:
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         Значения энергии ионизации  определяют  экспериментально, в том числе из атомных спектров. Энергии ионизации атомов могут быть вычислены, исходя из боровской формулы (12) для энергии электрона в атоме водорода и у водородоподобных ионов, в которой использованы эффективный заряд ядра атома (Zэфф) и эффективное значение главного квантового числа (nэфф) соответствующего электронного слоя для данного атома:
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 где IH – энергия ионизации атома водорода, равная 13,6 эВ 

      Согласно Слэтеру, значения  «nэфф»  отличаются от значений главного квантового числа «n»,  начиная с четвертого:
	        n
	           3
	           4
	           5
	           6

	        nэфф
	         3,0
	          3,7
	         4,0
	         4,2


На рис.11. показаны первые потенциалы ионизации для атомов элементов шести периодов и их зависимость от величины заряда ядра. Зависимости энергии (потенциала)  ионизации от заряда ядра атома имеют периодический характер. В табличной и графической форме они имеются в учебной литературе (1(и(2(.      [image: image116.png]



Рис.11. Зависимость первых потенциалов ионизации (энергии ионизации,

эВ/ат)  у  атомов химических элементов от заряда их ядер
         Как видно из рис.11, первые потенциалы ионизации (I1) с увеличением порядкового номера у атомов одной и той же подгруппы периодической системы уменьшаются. Это связано с возрастанием радиусов атомов и уменьшением эффективного заряда, что приводит к ослаблению связи внешних электронов с ядром и, следовательно, к уменьшению потенциала ионизации. Такую закономерность можно наблюдать во всех главных подгруппах и в побочной группе III группы. У атомов одного и того же периода при переходе от щелочного металла к благородному газу заряд ядра возрастает, а радиус атома уменьшается. Поэтому потенциал ионизации увеличивается, а металлические свойства ослабевают. 
         Энергия ионизации характеризует восстановительную способность атомов и ионов. Чем меньше энергия ионизации, тем сильнее выражены восстановительные свойства атома. Восстановителями называются элементы, атомы которых отдают электроны. Самые сильные восстановители располагаются в начале каждого периода.

                                   2.7.3.СРОДСТВО К ЭЛЕКТРОНУ

         Сродство к электрону – это тепловой эффект процесса присоединения электрона к невозбужденному атому:

                                      А + е  (  А(  
[image: image117.wmf]±

 ЭС   или   А + е → А(
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F,
где A - атом, который находится в основном состоянии;  A( - отрицательно заряженный ион (анион); СЭ (или F) – сродство к электрону в кДж/моль или в эВ/атом.

         Знак у величины сродства к электрону обратный по отношению к знаку теплового эффекта. Положительный знак у сродства указывает на самопроизвольность присоединения электрона к атому химического элемента.

         Сродство к электрону увеличивается при уменьшении радиуса атомов и увеличении эффективного заряда ядра атома. [image: image119.png]


  
            Рис.12. Периодическая зависимость  сродства к электрону (эВ/ат)

у атомов элементов первых трех периодов от заряда ядра

         Данные, приведенные на рис.12, показывают, что в периоде слева направо сродство к электрону, как правило, возрастает, но атомы, имеющие полностью заполненные электронные оболочки и на половину заполненные (ns2, ns2 np3, ns2np6), имеют отрицательное или близкое к нулю значение сродства к электрону. Например, Be (…2s2), Mg (…3s2), Ne (…2s22p6) имеют отрицательную величину сродства к электрону, а у азота N (…2s22p3) она близка к нулю. В группах сверху вниз сродство к электрону уменьшается, но при переходе от фтора F к хлору Cl и от кислорода O к сере S значение ее увеличивается, что связано с наличием d-орбиталей у атомов элементов III периода.
         Таким образом, галогены отличаются  самым высоким значением сродства к электрону, так как при присоединении одного электрона к атому они приобретают электронную конфигурацию благородного газа «ns2np6». Это свидетельствует об усилении неметаллических свойств по мере приближения к концу каждого периода.                              

         Сродство к электрону у атомов металлов близко к нулю или отрицательно, следовательно, для атомов металлов присоединение электронов энергетически невыгодно.  
         Сродство к электрону, так же, как и энергия ионизации,  изменяется периодически в соответствии с характером электронных структур атомов элементов. Если сопоставить  зависимость сродства к электрону и зависимость  потенциала ионизации от заряда ядра для одних и тех же  атомов (рис.11 и 12), то минимумы и максимумы на зависимости сродства будут смещены относительно таковых на зависимости энергии ионизации влево на один элемент и минимумы на первой зависимости соответствуют максимумам на второй.
         Сродство к электрону характеризует окислительную активность атома. Чем больше сродство к электрону, тем сильнее выражены его окислительные свойства. Окислителями называются элементы, атомы которых присоединяют электроны. Сильными окислителями являются галогены, кислород, сера.  
                                     2.7.4.ЭЛЕКТРООТРИЦАТЕЛЬНОСТЬ

         Электроотрицательность – это мера способности атома, входящего в химическое соединение, притягивать к  себе обобществленные валентные электроны. Элементу нельзя приписать постоянное значение электроотрицательности, оно зависит от валентного состояния элемента, типа соединения и т.д. Чем больше электроотрицательность атома, тем сильнее притягивает он общую электронную пару (смещает к себе электронную  плотность в области химической связи).
         а) Электроотрицательность по Малликену выражается полусуммой энергии ионизации и энергии сродства к электрону: 
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.                                    (22)                 Чем больше эта полусумма для атома, тем меньше у него выражена способность отдавать электроны и больше – присоединять. Такой расчет может быть применен к атомам элементов, для которых известны достоверные значения сродства к электрону. Значения  энергии сродства к электрону установлены далеко не для всех элементов, поэтому используются  иные способы определения электроотрицательности у атомов.
         б) Относительная электроотрицательность  атомов по Полингу «χ» определяется по отношению к атому лития Li, электроотрицательность которого принята равной единице. Для фтора  она принята равной четырем. Полинг предложил количественно оценивать электроотрицательность элементов, сравнивая энергию химической связи между двумя различными атомами в молекуле АВ со средним значением энергии связи в молекулах с одинаковыми атомами А2 и В2. Считается, что избыточная энергия связи в молекуле АВ обусловлена  различием электроотрцательностей у атомов А и В. Поскольку вычислениям доступна только разность электрооотрицательностей одному элементу придано условное значение электроотрицательности (в шкале Полинга это – фтор, χF=4), а для других элементов рассчитываются относительные значения электроотрицательности.
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Рис.13. График изменения относительной электроотрицательности  у

атомов химических элементов в периодах и подгруппах
         Из рис.13 видно, что в пределах периодов у атомов элементов  с ростом заряда ядра электроотрицательность увеличивается,  s–элементы имеют самую низкую величину электроотрицательности – это типичные металлы, кроме водорода и гелия, а галогены – наивысшую величину электроотрицательности - типичные неметаллы; у элементов одной и той же подгруппы электроотрицательность с ростом заряда ядра уменьшается.

         Таким образом, чем более типичным металлом является элемент, тем ниже его электроотрицательность и сильнее выражены его восстановительные свойства; чем более типичным неметаллом является элемент, тем выше его электроотрицательность и тем сильнее выражены его окислительные свойств.                                  

         Неравномерность распределения электронов между атомами в молекулах, которые состоят из двух или более разных атомов, называется окисленностью. Число электронов, смещенных от одного атома к другому - степенью окисления. По величине относительной электроотрицательности можно определить знак степени окисления элемента в соединении. Элемент с наибольшей величиной электроотрицательности имеет отрицательную степень окисления, с наименьшей величиной – положительную степень окисления.           
         В простых веществах (H2,Cl2) степень окисления элемента всегда равна нулю. Некоторые элементы имеют постоянную степень окисления в сложных молекулах. Элементы I группы главной подгруппы (щелочные металлы) имеют степень окисления равную (+1), элементы II группы главной подгруппы (щелочноземельные металлы) равную (+2), фтор (-1), кислород (-2), кроме перекисных соединений и фторида кислорода, водород часто имеет степень окисления (+1), кроме гидридов. Начиная с IV группы, атомы p-элементов могут проявлять переменную степень окисления. Например, азот имеет максимальную степень окисления (+5), а также: +1; +2; +3; +4; -3. Элементы побочных подгрупп проявляют только положительную переменную степень окисления. Для элементов с переменной степенью окисления ее значение можно подсчитать, зная формулу соединения и учитывая, что сумма степеней окисления всех атомов в молекуле равна нулю.

Пример. Вычислим степень окисления углерода в соединениях CH4 , CF4 , СaC2, CO и CO2 .
         Обозначив степень окисления углерода через x, получим  
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         Степень окисления углерода в этих соединениях равна, соответственно,  

-4, 4, -1, 2. 

         Соединения, в которых элемент проявляет положительную высшую степень окисления, является окислителем, отрицательную – восстановителем, промежуточную – окислителем или восстановителем в зависимости от условий.          

                                3. ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОПРОВЕРКИ

1.Что представляет собой атом как динамическая микросистема?

2.В чем заключается корпускулярно-волновой дуализм микрочастиц?

3.На каких положениях базируется квантовомеханическая модель атома?
4.Какой физический смысл имеет 
[image: image127.wmf]2

Y

dV?

5.Какие ограничения накладывает принцип Гейзенберга?

6.Что является решением уравнения Шредингера для атома водорода?

7.Почему невозможно определить траекторию  электрона в атоме?

8.Сколько квантовых чисел необходимо использовать, чтобы однозначно      определить состояние электрона в атоме? Какой физический смысл они имеют? 

9.В чем состоит проявление принципа наименьшей энергии в применении к многоэлектронным атомам?

10.Что и как регламентируется правилом Клечковского?

11.Какие ограничения налагает принцип Паули на число электронов,  находящихся  на атомных орбиталях, подуровнях и уровнях? 
12.Что и как регламентируетсят правилом Гунда?
13.В каких единицах указаны атомные массы химических элементов?

14.Что называется изотопом?

15.По какому признаку расположены атомы в периодической системе элементов Д. И. Менделеева?

16.Что такое химический элемент? Каковы его основные характеристики?
17.Что понимают под размером атома?

18.Как изменяется потенциал ионизации, сродство к электрону и относительная электроотрицательность у атомов химических элементов в периодах и в группах?
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