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§ 1. Введение. 

Атом - электронейтральная частица, состоящая из 
положительно заряженного атомпого ядра и отрицательно 
заряженных электропоп. 

Атом - сложная делимая частица, в состав ядра его входят 
элементарные частицы: протоны и нейтроны Заряд ядра атома 
определяется числом протонов (Z). Число электронов в атоме 
соответствует заряду ядра, т.е. (Z). 

Электрон - легчайшая элементарная частица атома, несущая 
отрицательный электрический заряд, равный 1,602-10" Кл. Заряд 
электрона условно принимают за (-1). Масса электрона равна 

9,1085-10"2' г. Электрон обозначается символом ё . 
Электрон характеризуется двойственной природой, обладая 

одновременно свойствами частицы и волны. В 1926 г. Э. Шредиигер 
показал, что движение электрона в атоме может быть описано с 

помощью волновой функции (Y) 
нахождения электрона в любой точке сферической области с ядром 
в центре. Следует говорить не 
электронном облаке и в связи 
электронной плотности в данной точке. 

Область в пространстве, в 
пребывания электрона максимальна, называется орбиталью. 

которая указывает на вероятность 

о пути движения электрона, а об 
с этим о большей или меньшей 

которой вероятность 

§ 2. Квантовые числа. 

Орбнтали могут отличаться одна от другой энергией, формой 
электронного облака и ориентацией электронного облака 
относительно ядра атома. Эти характеристики орбитали можно 
задать определенными числами, которые получили название 
квантовых чисел. Их обозначают: п - главное квантовое число, С -
орбитальное квантовое число, m - магнитное квантовое число, 
s - спиновое квантовое число. 

Главное кваптовое число п определяет энергию электрона и 
размеры электронных облаков. Энергия электрона главным образом 
зависит от расстояния электрона от ядра: чем ближе к ядру 
находится электрон, тем меньше его энергия. Главное квантовое 
число может принимать значения 
обозначают как К. L, М, N и т.д. уровни 

целых чисел: 1, 2, 3 и т.д., иногда 



Орбитальное квантовое число t определяет 
пространственную форму орбитали; принимает значения 
от 0 до (п-1). Орбитальное квантовое число £ обычно обозначают 
буквами в соответствии со схемой: 

Орбигальное квантовое число £ 0 1 2 3 4 5 
Обозначение s Р d f К Н 

Каждому значению £ соответствует определенная форма 
орбитали: £=0 - s-орбиталь в форме тара, £=1 р-орбиталь в форме 
гантели, £=2 и более d и f-орбитали - более сложные формы. Формы 

граничных поверхностей s, р, d орбиталей показаны на рис. 1. 
Электроны, орбитальное квантовое число которых равно 

нулю, называются s-электронами; если £=1 - р-электронами; 
если £=2 - d-электронами, если £=3 - f-электронами. 

Магнитное квантовое число m определяет ориентацию 
орбитали в пространстве и связано с орбитальным квантовым 
числом £, принимая значения от +£ через 0 до -£. Например, если 
£=2, то ш имеет пять разрешенных ориентаций: -2, -1, 0, +1, +2 
(см. рис. 1). 

Спиновое квантовое число s характеризует вращение 
электрона вокруг собственной оси, принимая два возможных 
значения: +'Л и - А Спины электронов обозначают стрелками, 
направленными в противоположные стороны: | и 

Итак, состояние электрона в атоме полностью 
характеризуется четырьмя квантовыми числами: п, £, ш, s. В 
таблице I приведены все возможные комбинации квантовых чисел £, 
in, s для каждого значения числа п. 
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Таблица L Квантовые числа для различных состояний электронов. 
N 1 2 3 
t 0 0 1 0 1 2 
М 0 0 1 -1,0+1 0 -1,0+1 -2.-1,0,+1+2 
S ±У, ±'/> ±'/j ±Vi ±% 

Символ о обитали Is 2s 2р 3s 3p 3d 

N 4 
1 0 1 2 3 

М 0 -1,0,+: -2,-1.0+1,+2 -3,-2.-1,0,+ 1+2+3 
S ±Уг ±'Л ±Vi ±'/a 

Символ орбитали 4s 4р 4d 4f 

Принцип Паули: 
в атоме не может быть электронов, обладающих одинаковым 
набором всех четырех квантовых чисел: п, С, ш, s 

Следствие из принципа Паули: 
1. Количество орбиталей на подуровне определяется по 

формуле: 2С+1 
2. Количество электронов на подуровне определяется по 

формуле: 2 (2£+1) 
3. Максимальное число электронов на уровне определяется 

по формуле: 2п2 

Задание №1. 
Ответьте на вопросы контрольной карточки №1. 



Контрольная карточка Jftl 

№ 
вопроса 

Вопросы Огнен.) 

1. Какое квантовое число характер 
форму электронного облака 

изует 
1 

t 
« 

п 
ш 
S 

2 

Как обозначается состояние элект 
которого главное квантовое числе 

5, а орбитальное квантовое чиа 

[юна, у 
равно 

о 2 ? 

5s 
5Р 
5d 
5f 

3. По какой формуле можно опред 
общее число орбиталей в пред< 
данного энергетического уров 

глить 
лах 
ня? 

2f+l 
2(21+1) 

n' 
2n' 

4. Какие значения может принимать 
магнитное квантовое число? 

от-'Лдо+'/а 
ОТ t до oo 

от-t до +1 
от 0 до (tt-1) 

5. Какие значения принимает t при п=4 0,1 
0, 1,2 

0, 1,2,3 
0, 1,2, 3,4 

§ 3. Электродные формулы. 

Распределение электронов по различным разрешенным 
уровням, подуровням, орбит ал ям подчиняется следующим 
основным положениям: 

1) принципу наименьшей энерги л; 
2) принципу Паули; 
3) правилу Гунда . 
Принцип наименьшей энер ни: электроны заполняют 

энергетические уровни и подуровни в порядке возрастания их 
энергии, начиная с самой низкой. 

Порядок возрастают энергии в атомах: 

Is<2s<2p<3s<3p<4s=3d<4p<5s=4d<5p<6s<4f=Sd<6p<7s=5P=6d<7p 

Принцип Паули позволяет вычислить максимальную 
емкость уровней н подуровней 

б 



Таблица II. Ёмкость уровня. 
п L Количество Количество Количество 

орбиталей на электронов на электронов на 
подуровне(2t+l) подуровне 2(2С+1) уровне 2п2 

1 0(s) 1 2 2 
2 0(s) 1 2 8 

1(Р) 3 6 
3 0(s) 1 2 

HP) 3 6 18 
2(d) 5 10 

4 0(s) 1 2 
HP) 3 6 32 
2(d) > 5 10 
3(f) 7 14 

Правило Гунда. 
В данном подуровне электроны стремятся занять 

энергетические состояния таким образом, чтобы суммарный спин 
был максимальным. 

Иными словами, орбюали| данного подуровня заполняются 
сначала по одному, затем по второму электрону. 

Зная максимальную емкость уровней и подуровней, можно 
составлять электронные формулы элементов (условная запись 
распределения электронов в поме). При составлении схем 
распределение электронов в атэме придерживаются следующих 

обозначений: клетка • - свобода ш орбиталъ, стрелка | - электрон, 
пара стрелок f l - два электоона с противоположной ориентацией 
спинов, клетка со стрелкой I f ] - электрон, находящийся на данной 
орбитали. Рядом с квадратом (сверху или снизу квадрата) пишут 
значения главного и орбитального квантовых чисел, относящихся к 
данной орбитали. Например: 

s 
гНе 1 [ Ц ] 

То же самое можно записать так: Is2 (читается «один-эо-два»). 
Здесь коэффициент перед символом подуровня указывает на его 
принадлежность к данному уровню, а степень у символа - на число 
шсюронов данного подуровня. 

При сопоставлении периодической системы Д. И. Менделеева 
с изложенной картиной строешм электронной оболочки атома были 
установлены следующие закономерности. 

1. Порядковый номер элемента соответствует общему числу 
электронов и атоме. 

2. Номер периода соответствует числу энергетических 
уровней в атоме, заполненных электронами. 



3. Номер группы определяет число электронов на внешнем 
или предвнешнем уровне. В самом внешнем квантовом 
уровне не может быть более 8 электронов. 

При написании электронных формул атомов элементов 
следует учитывать эти закономерности. 

Примеры составления электронных и электронно-структурных 
формул атомов некоторых элементов. 

Водород - период I, группа 1, порядковый номер 1, 
следовательно в атоме один электрон и но должен находиться па 
первом энергетическом уровне (принцип наименьшей энергии). 
Электронная формула атома водорода записывается Is1. 
Электронно-структурная схема атома водорода записывается так: 

.Н Is1 

s 

ш 

Схема атома водорода 

Гелий - период I, порядковый помер 2, следовательно в 
атоме два электрона и располагаются они на первом квантовом 
уровне на орбитали s, но электронная формула гелия - Is2, 
электронно-структурная формула 

i Q D 
У элементов П периода (Li - Ne) начинает заполняться 

второй энергетический уровень (см. таблицу II). 
Возможные энергетические состояния у элементов второго 

периода можно схематически записать Is2 2s 2р или 
s 

1 ti P 
2 

Электронная формула первого элемента II периода Li такова: 
Is3 2s'. Электронно-структурная формула Li: 

iLi s 
1 а 

Для следующего элемента бериллия: Is2 2s2 

«Be s 
1 ii p , 
2 t"T Л 1 П 

ii 



I 

У элемента бора начинает заполняться орбиталъ р: Is2 2s2 2р' 
Схема атома бора 

S ' X 
'Ь 

5В 
1 11 Р 
2 tl » 1 

У углерода электронно-структурная формула: 
бС l s J 2s 2 2p J 

s _ 
( tl Р 

tl t t 
Обратите внимание на то, что орбитали р-подуров ня сначала 

заполняются по одному, а затем по второму электрону (правило 
Гунда). В атоме Ne достигается максимально возможное число 
электронов для второго энергетического уровня (8) которые 
образуют высокосимметричную структуру из четырех устойчивых 
двух электрогатьгх облаков: 

ioNe Is2 2s2 2р6 s 
1 
2 

tl P 
tl tl tl tl 

Схема атома неона 
\г 

У элементов 1П периода (Na - Аг) заполняется третий 
квантовый уровень (п=3), состоящий из 3s, Зр, 3d подуровней. 

s р d 
п=3 Д К Ш 1 • ijr 

sPtefe « f t » ? 

По принципу наименьшей энергии сначала заполняется 
подуровень 3s у элементов Na - Mg, затем Зр - подуровень у 
элементов А1 - Аг например: 

..Si Is2 2s2 2p*3s2 Зр2 

s 
1 11 P 
2 il tl 111 11 d 
3 11 • I t . 

Но в отличие от элементов II периода, у элементов III 
периода внешний уровень заполняется не полностью, свободными 
остаются орбитали 3d - подуровня. 



У элементов IV периода начинает заполняться четвертый 
уровень (п=4), состоящий из 4s, 4р, 4d и 4 f - подуровней 

N=4 М 1Р1 
По принципу наименьшей энергии очередной 19-й электрон у 

атома К и 20-й у атома Са находятся на 4s орбитали, а не на 3d 
орбитали 

чК Is2 2sJ 2р6 3s2 Зр6 3d°4sl 
юСа Is2 2s2 2р6 3s2 Зр6 3d0 4 £ 
У следующих за Са элементов /Sc - Zn/ энергетически более 

выгодным становится 3d — орбитали, а не 4р - орбиталь. 
21Sc Is2 2s2 2р6 3s2 Зр6 3d' 4s2 

После заполнения 3d — орбигалей у последующих шести 
элементов (Ga - Кг) заполняются р-орбитали внешнего слоя. 

ЗбКг Is2 2s2 2р6 3s2 Зр< 3d10 4s2 4р< 
В 5-м периоде заполнение электронных слоев происходит, 

как и в IV периоде, а именно: у двух первых (Rb - Sr) и шести 
последних (In - Хе) заполняется внешний слой, у 
(у - Cd) - 4d - орбиталь. 

В 6-ом и 7-ом периодах у элементов (Ge - Lu) и ( I'll - Lr) 
заполняется соответствешю 4f и 5f - орбитали. 

Задание. 
Ответьте на вопросы кошрольной карточки №2. 

ю 



Koirri рольная карточка №2. 
№ вопроса Вопросы Ответы 

1. Какое максимальное количество 
электронов может находиться на 

f-подуровне? 

К ? > \ 
14 
18 
32 

2. Какая формула соответствует 
максимальному числу 
электронов на данном 

энергетическом уровне? 

п2 

2n2 V 
2(2 £+1) 

21+1 
3. Какой из приведенных 

подуровней будет заполняться 
электронами в послед!пою 

очередь? 

5d 
4f 
6s 
5 Р 

4. Какому из приведенных 
элементов соответствует 

электронная формула 
Is2 2s2 2р« 3s2 Зр6 3d7 4s2 

Cr 
Mn. 
Fe 
Co ' 

5. Укажите число подуровней, 
полностью или частично 

занятых электронами в атоме с 
порядковым номером 37? 

i . 
10 
9 " 
11 

§ 4 Сокращенные электронные формулы. 

Основными характеристиками атома, определяющими его 
поведение в химических реакциях являются строение внешнего 
электронного уровня и энергия электронов относительно 
положительно заряженного ядра. 

По заполнению внешнего энергетического уровня все 
элементы периодической системы Д. И. Менделеева можно 
разделить на 4 семейства. 

1 s-Элсменты заполняют одним или двумя электронами 
s-орбиталь внешнего энергетического уровня. Например. 
nNa Is2 2s2 2рвз§' 

i i 



Если опустигь из • формулы все законченные уровни, 
оставив лишь внешний уровень, то получим сокращенную 
формулу для натрия 3s1 

Для s-элементов существует общая формула для 
опрсделешм сокращенной формулы: 

~n s 1 ' . T n e l 
п' — номер внешнего энергетического уровня,-
соответствующий номеру периода, в котором находится 
данный элемент. 
1-2 - количество электронов на s-орбигали, определяемое 
по номеру группы. 
Например: 

Полная электронная формула 5бВи 
Is2 2s2 2р® 3s2 Зр6 3d10 4p'4d'° 5s2 5р' 6s2 

Сокращенная электронная формула *Ва: • 
6s2 

так как барий располагается в VI периоде, следовательно 
п=6, количество электронов на s-орбигшш 2, так как 
барий располагается во второй ipynne. 

р-Элемеяты заполняют р-орбиталь внешнего 
энергетического уровня, 
сокращенная формула для р-элементов: 

II s2 пр1"6, где 

п - номер внешнего энергетического уровня, 
соответствующий номеру периода, в котором находится 
данный элемент. 
1-6 — количество электронов на р-орбитали, определяемое 
по номеру группы. 
Например: 

Полная электронная формула для »А1: 
Is2 2s2 2р6 3s2 Зр1 

Сокращенная электронная формула для пА1: 
3s23p' 

d-'Э. I ' - 'MCHI ы заполняют d-орбиталь предвнешнего 
энергетическо1о уровня, 
общая формула для d-элементов: 

(n-l)d'-'° n s 1 ! , где 

п 



n -г номер внешнего энергетического уровня, 
соответствующий номеру периода, в котором находится 
данный элемент. 
Например: 

Полная электронная формула 22Ti 
Is2 2s2 2р6 3s2 Зр6 3d2 4s2 

Сокращенная электронная формула 
3d2 4s2 

4. f-Элементы заполняют f-орбигаль (второй снаружи 
энергетический уровень) 
Общая формула для f-элементов: 

(n-2)f M<(n-l)d4n s 2 , где 
n - номер внешнего энергетического уровня. 
Например: 

Полная электронная формула s«Ce 
Is2 2s2 2р* 3s2 Зр4 3d10 4s2 4pMd(

10 4 f 1 5s2 5p* 5dl 6s2 

Сокращенная электронная формула s«Ce 
4 f 1 5d' 6s2 

Задание: 
1. Определите расположение s, p, d, f - элементов в 

периодической системе Д. И. Менделеева. 
2. Напишите сокращенные электронно-структурные 

формулы для: 4oZr, <Jvlo, мТе, «L, «гРЬ, ssRa, <x>Th. 
Схематически изобразите орбитали внешнего 
энергетического уровня. 

§ 5 Возможные валентные состояния 
элементов. 

Электронные формулы элементов позволяют определить их 
шшсшность. 

Валентность элементов - способность атома к образованию 
химических связей. Согласно методу ВС (валешных связей) 
шшгитность элементов определяется числом содержащихся в атоме 
in .моренных электронов. Для s и р - элементов - это электроны 
щи никто уровня, для d-элементов - внешнего и предвнешнего 
уровней 
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Например: 
Сокращенная электронная формула нК 

4s1 v 
ш 

Это значит, что у атома калия на ппсшнсм энергетическом» 
уровне один неспаренный электрон, следовательно, валентность (В) 
калия равна I (В=1). 

Валентность элементов главной подгруппы II группы в 
основном состоянии равна нулю, так как на внешнем уровне пет 
неспаренных электронов: 

2s2 

Be tl В=0 

3s2 

>2Mg Q L B=0 

Однако, при получении энергии р-электроны ратьедннякггея 
в свободные ячейки р-орбиталн этого же уровня и валентность 
становится равной двум, при этом атом переходит в возбужденное 
состояние (возбужденный атом отмечен звездочкой) 

«Be' 2s1 B=II 
11 • • ' 

u M g j s ' j p 1 B=II 
ш 

\J 
Для большинства d-элементов валентность в невозбужденном 

состоянии равна нулю, так как на внешнем уровне нет неспаренных 
электронов. Например, для железа 

26Fe 3d6 4s2 

И l » l t М Т t в=о 
При возбуждении атома железа s-электроны разъединяются и 

переходят на свободтгый р-подуровень четвертого . уровня, 
валентность становится равной двум: 

26Fe' 3d6 4s1 4р' 
В=И tl t 1 1 i 1 
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Валентными могут быть неспаренные d-злектроны 
предвнешнего уровня, и валентность атома железа с учетом d-
электронов может быть равна III, IV, V, VI. 

Кислород во всех соединениях проявляет постоянную 
валентность (В=11), так как валентные электроны у него находятся 
на втором энергетическом уровне, где нет свободных ячеек: 

«О 2s '2p4 

IТ11 п I t I 11 В=и 

Чадание. 
Напишите сокращенные электронные формулы jiTi, 21V, <iTc, 

«Ru, 49I11, soSn, siSb, нТе, wl, uTl, «гРЬ, esBi и определите их валетшгые 
возможности. 

is 


