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Частина I

Вступ
1 Формулювання проблеми

∙ Метали та неметали: рiзнi властивостi елементiв

∙ Елементи проявляють рiзнi властивостi завдяки рiзницi у будовi базових
частинок – атомiв

∙ Атом хiмiчно неподiльний, але його будова визначає хiмiчну поведiнку еле-
мента

∙ Будова атома – фiзична проблема, яка стосується хiмiкiв

∙ Властивостi мiкросвiту сильно вiдрiзняються вiд властивостей макросвiту!

∙ Об’єкти мiкросвiту описуються квантовою механiкою

Загальнi визначення

∙ Склад атома: ядро + електрони

∙ Ядро: протони + нейтрони

∙ Елементарнi частинки атома:

– електрон: заряд −1, маса дуже мала

– протон: заряд +1, 𝑚𝑝 ≈ 1 а.о.м.

– нейтрон: заряд 0, 𝑚𝑛 ≈ 𝑚𝑝 ≈ 1 а.о.м.

∙ Приклад: 13
6C – 6 протонiв, 7 нейтронiв, 6 електронiв

∙ 𝑟атома(H) = 5·10−11 м, 𝑟ядра(H) ≈ 10−15 м

∙ 10−10 м = 1 Å – за аналогiєю з 1 а.о.м. ≈ 1, 66·10−27 кг

∙ Вiдноснi розмiри атома:

: = :
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Атоми i елементи
Елементи

є

металоїдамиметалами неметалами

позначаються

хiмiчними символами

впорядкованими у

Перiодичнiй системi

за

групами перiодами

складаються з

атомiв

побудованих з

субатомних частинок

нейтронiвпротонiв електронiв

що визначають

атомний номер

складають

ядра

якi мають атомну масу

2 Iсторичний огляд
Еволюцiя уявлень про будову атома

Автор Iдея Модель

Томсон
Атом – позитивно заряджена субстанцiя
с вкрапленими негативно зарядженими
електронами -

-- +

+
+

Резерфорд, Бор
Навколо ядра по круговим орбiтам обер-
таються електрони. Енергiя електронiв
та розмiр орбiт квантованi

+
-

-

-

Шредингер Навколо ядра розподiленi електрони, то-
чне положення яких невiдоме

+
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3 Базовi принципи
Квантова гiпотеза

∙ Порiвнюючи випромiнення енергiї рiзними джерелами можна побачити ва-
жливу рiзницю

∙ Спектр складної системи (Сонце) безперервний

Спектр Сонця Спектр H2

∙ У спектрi атомiв (i молекул!) присутнi смуги

∙ Планк: енергiя випромiнюється (поглинається) квантами:

𝐸 = ℎν =
ℎ𝑐

λ
, де ν – частота випромiнення, λ – довжина хвилi, 𝑐 ≈ 108 м/с

– швидкiсть свiтла

Частинки та хвилi

∙ Фiзика має справу з двома типами об’єктiв: частинками i хвилями

∙ Частинки: маса 𝑚, швидкiсть 𝑣, координати 𝑥, 𝑦, 𝑧

∙ Хвилi: довжина хвилi λ, частота ν, фаза ϕ

∙ Особливостi взаємодiї:

– закон збереження iмпульсу – для частинок;
– iнтерференцiя, дифракцiя – для хвиль;

∙ Де-Бройль: рух частинки супроводжується розповсюдженням хвилi:

λ =
ℎ

𝑚𝑣
,

ℎ – стала Планка 6,62·10−34 Дж·с

∙ Для електрона 𝑚𝑒 = 9 · 10−31 кг, 𝑣𝑒 = 106 м/с:
λ ≈ 10−10 м = 1 Å – можна порiвняти з розмiрами атома!
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Принцип невизначеностi Гейзенберга

∙ З якою точнiстю можна вимiряти фiзичну величину?

– у макросвiтi точнiсть вимiрювання обмежена конструкцiєю приладу;
– у мiкросвiтi окрiм цього точнiсть обмежена власне величиною!

∙ Гейзенберг: неможливо одночасно точно визначити положення частинки та
її швидкiсть

Δ𝑥 ·Δ𝑝𝑥 >
ℎ

2π
,

Δ𝑥,Δ𝑝𝑥 – похибка визначення координати та iмпульсу

𝑝𝑥 = 𝑚 · 𝑥 – iмпульс частинки

∙ Для електрона: Δ𝑥 = 10−10 м, тодi Δ𝑣 = 106 м/с

∙ Висновок: описати рух електрона в атомi за допомогою класичної механiки
неможливо!

4 Рiвняння Шредингера
Опис поведiнки електрона в атомi

∙ Рiвняння Ньютона для частинки:

𝑥(𝑡) = 𝑥0 + 𝑣0𝑡+
𝐹𝑡2

2𝑚

∙ Рiвняння Гюйгенса для хвилi:

𝜕2Ψ
𝜕𝑥2 + 𝜕2Ψ

𝜕𝑦2 + 𝜕2Ψ
𝜕𝑧2 = −4𝜋2

𝜆2 Ψ

∙ Рiвняння Шредингера для електрона в атомi:

𝜕2Ψ
𝜕𝑥2 + 𝜕2Ψ

𝜕𝑦2 + 𝜕2Ψ
𝜕𝑧2 + 8𝜋2𝑚

ℎ2 (𝐸 − 𝑈) = 0

∙ Стан електрона описується хвильовим рiвнянням!

∙ Хвильова функцiя Ψ або атомна орбiталь (АО)

– Ψ2𝑑𝑉 – iмовiрнiсть знаходження електрона в 𝑑𝑉

– Електрон «десь» є
∞∫︀
0

Ψ2𝑑𝑉 = 1

– Електронна хмара: гранична поверхня, у межах якої ймовiрнiсть зна-
ходження електрона бiльше 90% (

∫︀
Ψ2𝑑𝑉 = 0.9)
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Квантування станiв електрона в атомi

∙ У теорiї Бора стацiонарнiсть деяких орбiт (квантування) постулюється, тоб-
то просто приймається без доказiв або пояснень

∙ З хвильового рiвняння квантування виводиться природнiм шляхом: хвильо-
ва функцiя електрона повинна бути безперервною

Допустимi рiшення Недопустимi рiшення
(немає розривiв функцiї) (є розрив функцiї)

Частина II

Будова одноелектронного атома
5 Квантовi числа
Квантовi числа: визначення

∙ Ψ = 𝑓(𝑛, l ,𝑚, 𝑠) – хвильова функцiя параметризується

∙ Параметри – 𝑛, l ,𝑚, 𝑠 – квантовi числа

∙ 𝑛 – головне квантове число

– 𝑛 ∈ [1 . . .∞) – цiле число
– характеризує загальну енергiю и розмiр АО
– 𝑟атома(𝑛 = 1) = 0, 53 Å, 𝑟атома(𝑛 = 42) = 9, 3 мкм

∙ l – орбiтальне (побiчне) квантове число

– l ∈ [0 . . . (𝑛− 1)] – цiле число
– характеризує форму АО

∙ 𝑚 – магнiтне квантове число

– [−l . . . 0 . . .+ l ] – цiле число
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– характеризує орiєнтацiю АО у просторi

∙ 𝑠 – спiнове квантове число

– +1/2,−1/2

– характеризує власний стан електрона

∙ Енергетичнi рiвнi та пiдрiвнi

– рiвень: АО з однаковим 𝑛

– пiдрiвень: АО з однаковими 𝑛 i l

– АО з однаковою енергiєю виродженi

∙

l Позначення Форма АО Кiл. AO

0 𝑠 сфера 1
1 𝑝 гантель 3
2 𝑑 розетка 5
3 𝑓 складна розетка 7

∙ Позначення АО: 2𝑝𝑥, 4𝑑𝑥𝑦, 5𝑓−1

– 2, 4, 5 – значення 𝑛

– 𝑝, 𝑑, 𝑓 – значення l

– 𝑥, 𝑥𝑦, − 1 – iнформацiя про 𝑚

6 Зображення АО
Граничнi поверхнi рiзних АО
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Зображення взятi з Вiкiпедiї

Частина III

Будова багатоелектронного атома
7 Основнi правила
Послiдовнiсть заповнення АО

∙ Принцип мiнiмуму енергiї: електрон займає доступну АО з самою низькою
енергiєю

∙ Принцип Паулi: два електрони не можуть мати однаковий набiр 𝑛, l ,𝑚 i 𝑠

– 𝑁𝑚𝑎𝑥
𝑒 (рiв.) = 2𝑛2 – ємнiсть рiвня

– 𝑁𝑚𝑎𝑥
𝑒 (пiд.) = 2(2l + 1) – ємнiсть пiдрiвня

– пара електронiв с однаковими 𝑛, l и 𝑚, але рiзними 𝑠, належить до
однiєї комiрки

∙ Ємнiсть деяких рiвнiв та пiдрiвнiв:

7

https://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/4/4a/Single_electron_orbitals.jpg?uselang=ru


𝑛 𝑁𝑚𝑎𝑥
𝑒 (рiв.) l 𝑁𝑚𝑎𝑥

𝑒 (пiд.) 𝑁 комiр
1 2 0(𝑠) 2 1
2 8 1(𝑝) 6 3
3 18 2(𝑑) 10 5
4 32 3(𝑓) 14 7

Правило Клечковського i електронi формули

∙ Правило Клечковського: сума 𝑛+ l важливiша за 𝑛

∙ Реалiзацiя правила Клечковського
1𝑠 < 2𝑠 < 2𝑝 < 3𝑠 < 3𝑝 < 4𝑠 < 3𝑑 < 4𝑝 < 5𝑠 < 4𝑑 <

5𝑝 < 6𝑠 < 4𝑓 < 5𝑑 < 6𝑝 < 7𝑠 < . . .

пiдрiв. 1𝑠 2𝑠 2𝑝 3𝑠 3𝑝 4𝑠 3𝑑
𝑛+ l 1+0 2+0 2+1 3+0 3+1 4+0 3+2
𝑁𝑚𝑎𝑥

𝑒 2 2 6 2 6 2 10
пiдрiв. 4𝑝 5𝑠 4𝑑 5𝑝 6𝑠 4𝑓 5𝑑
𝑛+ l 4+1 5+0 4+2 5+1 6+0 4+3 5+2
𝑁𝑚𝑎𝑥

𝑒 6 2 10 6 2 14 10

∙ Приклад: 5B : 1𝑠22𝑠22𝑝1

∙ Приклад: 26Fe : 1𝑠22𝑠22𝑝63𝑠23𝑝64𝑠23𝑑6 → 3𝑑64𝑠2

∙ 4 сiмейства елементiв: 𝑠, 𝑝, 𝑑, 𝑓 . Fe – 𝑑-сiмейство

Побудова електронографiчних формул

∙ Iнодi кориснi електронографiчнi формули:

– одна комiрка – мiсце для пари електронiв
– електрони позначаються стрiлками:

* ↑ – спiн позитивний (𝑠 = +1/2)
* ↓ – спiн негативний (𝑠 = −1/2)

∙ Правило Хунда (Hund): спiн електронiв переважно однаковий

2s
2p

2s
2p

∙ Хiмiчно значущi валентнi електрони

∙ 21Sc : 1𝑠22𝑠22𝑝63𝑠23𝑝64𝑠23𝑑1, 14Si : 1𝑠
22𝑠22𝑝63𝑠23𝑝2

3d
4s
4p

2s
2p
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∙ Валентнiсть Sc : 0, 2, 3 Валентнiсть Si : 2, 4

8 Особливостi електронних формул
∙ Загальне правило: пiдвищеною стiйкiстю характеризуються повнiстю та на-

половину заповненi пiдрiвнi

∙ Тому атоми у сполуках приймають або вiддають електрони:

– метали вiддають електрони – утворюються катiони

– неметали утворюють анiони

∙ Iзоелектроннi частинки мiстять однакову кiлькiсть електронiв:
Елемент Формула Iон Формула

iону
Благородний

газ
Ca 3𝑠23𝑝64𝑠2 Ca2+ 3𝑠23𝑝64𝑠0 Ar (3𝑠23𝑝6)
F 2𝑠22𝑝5 F− 2𝑠22𝑝6 Ne (2𝑠22𝑝6)

Частина IV

Властивостi елементiв
9 Перiодична система

∙ Перiодичний закон (1869 г.)

∙ Перiодична система елементiв (сучасний вигляд)
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[H]

Li

Na

K

Rb

Cs

Fr

Be

Mg

Ca

Sr

Ba

Ra

Sc

Y

La

Ac

Ti

Zr

Hf

V

Nb

Ta

Cr

Mo

W

Mn

Tc

Re

Fe

Ru

Os

Co

Rh

Ir

Ni

Pd

Pt

Cu

Ag

Au

Zn

Cd

Hg

Ga

In

Tl

Al

B C

Si

Ge

Sn

Pb

N

P

As

Sb

Bi

O

S

Se

Te

Po

F

Cl

Br

I

At

H He

Ne

Ar

Kr

Xe

Rn

Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu

Th Pa U Np Pu AmCm Bk Cf Es FmMd № Lr

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

∙ Перiодична система елементiв (застарiлий вигляд) мiстить головнi та побiчнi
пiдгрупи

[H]

Li

Na

K

Cu

Rb

Ag

Cs

Au

Fr

Be

Mg

Ca

Zn

Sr

Cd

Ba

Hg

Ra

B

Al

Sc

Ga

Y

In

La

Tl

Ac

C

Si

Ti

Ge

Zr

Sn

Hf

Pb

N

P

V

As

Nb

Sb

Ta

Bi

O

S

Cr

Se

Mo

Te

W

Po

F

Cl

Mn

Br

Tc

I

Re

At

H

Fe

Ru

Os

Co

Rh

Ir

Ni

Pd

Pt

Kr

Xe

Rn

Ar

Ne

He

Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu

Th Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md № Lr

1 2 3 4 5 6 7 8
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10 Властивостi елементiв
∙ Енергiя iонiзацiї (𝐼, кДж/моль) або потенцiал iонiзацiї (𝐼, еВ) – енергiя вiд-

риву електрона вiд атома

∙ Спорiдненiсть атома до електрона (𝐸𝑒, кДж/моль) – енергiя приєднання
електрона до атома

∙ Електронегативнiсть (ЕН, χ) характеризує здатнiсть елемента вiдтягувати
на себе електрони iнших атомiв. Умовна величина, наприклад χ = (𝐼+𝐸𝑒)/2.
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