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Лекция №2
Строение 

вещества: атом, 
химическая связь 

и строение 
молекул





ПЛАН:

1.Основные понятия.

2.Квантовые числа

3.Правила заполнения 
атомных орбиталей и 
подуровней



Атом – это 
мельчайшая частица 

химического элемента, 
сохраняющая его 

химические свойства.





Строение вещества − учение о том, какие 

силы определяют его состав и структуру. 

В случае химии состав и структура 

определяются на уровне атомов и 

молекул,

а действующие между ними силы 

определяются взаимодействием 

заряженных элементарных частиц − 

электронов и протонов. 





Атом – это 

электронейтральная

микросистема, состоящая из 

положительно заряженного 

ядра и отрицательно 

заряженной электронной 

оболочки.



ЯДРО АТОМА – ЭТО 

ПОЛОЖИТЕЛЬНО 

ЗАРЯЖЕННАЯ ЧАСТИЦА, 

СОСТОЯЩАЯ ИЗ ПРОТОНОВ, 

НЕЙТРОНОВ И НЕКОТОРЫХ 

ДРУГИХ ЭЛЕМЕНТАРНЫХ 

ЧАСТИЦ

В ядре сосредоточено 99,95 % массы атома



СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТАРНЫХ 
ЧАСТИЦ

Частица

(символ)

Местоположение

в атоме

Относительный

заряд

Относительная

масса (а.е.м.)

Протон (p) в ядре +1 1,00728

Нейтрон (n) в ядре 0 1,00867

Электрон(e) в оболочке −1 0,00055





Согласно принципу
неопределенности В. Гейзенберга 
невозможно в данный момент 

времени точно определить 
местонахождение частицы и ее 

импульс Р = mν: 



Современная теория строения атома была впервые 
предложена австрийским физиком Э.  Шредингером 
(1925–1926), который объединил в едином волновом 

уравнении описание движения электрона как 
частицы с его описанием в виде волны. Уравнение 

Шредингера – фундаментальное уравнение 
квантовой механики. Оно описывает движение 
электронов в атоме с учетом их двойственной 

природы:





Атомная орбиталь (АО) – область атомного 
пространства, в которой движется электрон; 
область наиболее вероятного нахождения 

электрона. Форму АО определяет траектория 
движения электрона.

Атомная орбиталь характеризуется энергией, 
формой и направлением  в пространстве. 

Все эти характеристики квантованы (изменяются 
скачками), они описываются с помощью 

квантовых чисел. 





ФОРМЫ ЭЛЕКТРОННЫХ ОБЛАКОВ ДЛЯ РАЗЛИЧНЫХ СОСТОЯНИЙ 
ЭЛЕКТРОНОВ В АТОМАХ



ПОДУРОВЕНЬ – ЭТО СОВОКУПНОСТЬ АО 
ОДИНАКОВОЙ ФОРМЫ И ЭНЕРГИИ.

Уровень состоит из подуровней и 
соответствует номеру периода.



2.КВАНТОВЫЕ ЧИСЛА

Состояние электрона в атоме описывают 
четыре квантовых числа, которые 

характеризуют энергию электрона, форму 
электронного облака, его ориентацию в 

пространстве и его спин. 



Главное квантовое число (n) 
характеризует энергию электрона на данном 

энергетическом уровне.

Главное квантовое число имеет значения от 1 до 
∞ (n = 1, 2, 3, 4... ∞). Иногда энергетические 
уровни обозначают буквами K , L , M , N . . , 

которые  соответствуют численным значениям 1, 
2, 3, 4…. 

Чем меньше n, тем больше энергия 
взаимодействия электрона с ядром. 



Орбитальное квантовое число (l)
определяет форму атомной орбитали, 

характеризует энергетический подуровень и 
принимает  значения  от 0 до (n-1). 

Орбитальное квантовое число принято 
обозначать буквенными символами: 

l = 0  1  2  3  4

s p d f g

Электроны с одинаковым значением l образуют в 
атоме энергетический подуровень. 



Если n = 1, то l = 0 
Данное орбитальное число 

соответствует 
s-подуровню, на котором 

располагается 
s-орбиталь, имеющая 

сферическую симметрию



s-Орбиталь

x

y

z



Если n = 2, то l = 0, 1.
l = 1 соответствует 

p-подуровню, на котором 
располагаются 

p-орбитали, имеющие форму 
объемной восьмерки.



p-Орбиталь

x

y

z



Если n = 3, то l = 0, 1, 2
l = 2 соответствует 

d-подуровню, на котором 
располагаются d-орбитали.



d-Орбитали

x

y

z

x

y

z



Если n = 4, то l = 0, 1, 2, 3. 
l=3 соответствует 

f-подуровню, на котором 
располагаются f-орбитали.



Магнитное квантовое число (m) − 
характеризует ориентацию АО в 

пространстве, а так же количество АО на 
подуровне. 

m = 2l + 1
Оно зависит от орбитального квантового 
числа и принимает значения от – l, 0, + l.



Графическое 
изображение AO

x

y

z



Для р-подуровня 
(l = 1) mp = –1, 0, +1 ,
следовательно на 

р-подуровне находятся три 
орбитали: pх ,ру,рz



Px-AO Py-AO

Pz-AO
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Для d-подуровня (l = 2) 

md = -2, -1, 0, 1, 2,
следовательно на 

d-подуровне находятся пять
орбиталей:



Для f-подуровня (l = 3) 
mf=-3,-2,-1,0,1,2,3
следовательно на 

f-подуровне находятся семь
орбиталей:



Спиновое квантовое число(s)
характеризует момент вращение 

электрона вокруг собственной оси (по или 
против часовой стрелки)

s= ± 1/2



3.ПРАВИЛА ЗАПОЛНЕНИЯ АТОМНЫХ 
ОРБИТАЛЕЙ И ПОДУРОВНЕЙ

Принцип наименьшей энергии. 
Электроны в атоме распределяются 

по орбиталям таким образом, что 

энергия атома оказывается 

наименьшей. 



Принцип Паули определяет емкость АО: 
в атоме не может быть двух электронов 

с одинаковым набором всех четырех 
квантовых чисел. 

− на одной АО − 2 электрона;  

− на подуровне l − 2(2l+1) электрона; 

− на уровне n − 2n2 электронов. 



Вакантная 
орбиталь

Неспаренный 
электрон

Электронная 
пара



Правило Хунда (Гунда) описывают 
порядок заполнения  электронами АО 

одного подуровня: 

в данном подуровне электроны 
стремятся заполнять энергетические 
состояния (АО) таким образом, чтобы 

сумма их спинов по абсолютной 
величине была максимальна. При этом 

энергия системы минимальна. 



∑s = ½

∑s = 32



ПРАВИЛЬНАЯ (А) И НЕПРАВИЛЬНАЯ (Б) 

ОРБИТАЛЬНАЯ ДИАГРАММА АЗОТА. 



ПОРЯДОК ЗАПОЛНЕНИЯ АО ПО ЭНЕРГИИ 
ОПРЕДЕЛЯЕТСЯ 

ДВУМЯ ПРАВИЛАМИ КЛЕЧКОВСКОГО:

энергия электрона в основном определяется 

значениями главного (n) и орбитального (l) квантовых 

чисел:

1) сначала электронами заполняются те подуровни, для 

которых сумма (n + l) меньше. 

2) в случае, если сумма (n + l) для двух подуровней 

одинакова заполняется электронами уровень с 

меньшим n. 



Порядок заполнения АО 

по энергии 

1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 

4s ≤ 3d < 4p < 5s ≤ 4d < 

5p <6s ≤ 4f ≤ 5d < 6p < 

7s ≤ 5f ≤ 6d <7p





РАСПРЕДЕЛЕНИЕ ЭЛЕКТРОНОВ ПО ОРБИТАЛЯМ В АТОМАХ ГЕЛИЯ И 
ЭЛЕМЕНТОВ ВТОРОГО ПЕРИОДА





Спасибо за внимание!


