Лекція 1.  БУДОВА АТОМУ
1. Склад атомних ядер. Ізотопи.

Атом складається з позитивно зарядженого ядра дуже малого розміру та негативно заряджених електронів, що становлять електронну оболонку атома. У ядрі зосереджено майже всю масу атома.

Ядро атома містить Z протонів та N нейтронів.

А = Z + N,

де Z-порядковий номер елемента, А - маса атома чи масове число.

Протони та нейтрони утримуються в ядрі ядерними силами. Електронна оболонка атома складається з електронів, що безперервно рухаються, кількість яких дорівнює кількості протонів в ядрі. Атом загалом електронейтральний.
Характеристики елементарних частинок
	Назва частинки
	Символ
	Заряд
	Маса
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	а.о.м.
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	0
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	Електрон
	e-
	6 ∙ 10-19
	-1
	9,11∙ 10-31
	0,0005


Різновиди атомів одного елемента, що мають однаковий заряд ядра, але відрізняються числом нейтронів (і масовим числом), називаються ізотопами.
Ізотопи відомі всім елементів. Наприклад, у гідрогену три ізотопи з власними назвами: 
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-протій, 
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-дейтерій (інакше позначається знаком D), 
[image: image5.wmf]H

3

1

- тритій (інакше Т). Ядро протію містить 1 протон, ядро дейтерію - 1 протон і 1 нейтрон, ядро тритію - 1 протон і 2 нейтрони.

2. Будова електронних оболонок атомів хімічних елементів
Електрон, як і всі мікрочастинки, має подвійні властивості: це безперервно рухається негативно заряджена частка (з масою m і швидкістю руху v), що виявляє електромагнітні властивості – хвилі з довжиною хвилі λ. Така особливість дозволяє представляти електрон як хмари. Область простору навколо ядра, де найенергетичніше вигідніше перебувати електрону, називається орбіталлю.
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Рис.1 Електронна хмара водню з неоднорідною щільністю

Енергетичний стан електрона в атомі характеризується набором чотирьох квантових чисел: n,  l, m, ms .  

Квантові числа
	№
	Назва квантового числа
	Символ
	Які значення приймає
	Що характеризує
	Як (яким чином) визначає

	1.
	Головне
	n
	n = 1,2,3,…∞
	Енергію енергетичного рівня (розмір електронної хмари)
	Залежно від відстані електрона до атомного ядра

	2.
	Орбітальне (побічне)
	l
	l = 

0,1,2,3 …(n-l)

↓ ↓ ↓ ↓

s p d f …-символ под-уровня  
	Енергію енергетичного підрівня (форму електронної хмари)
	Залежно від енергії електрону 1s < 2s < 3s< 4s  и т.д.  s <  p < d < f

	3.
	Магнітне
	m
	m=-l,…0,…,+l
 всего ( 2l + 1)

значень
	Спрямованість електронної хмари у просторі
	Залежно від поєднання головного, побічного та магнітного квантових чисел

	4.
	Спінове
	ms
	ms = +1/2

ms = - 1/2
	Спосіб руху (спин) електрону навколо своєї осі (напрямок цього обертання)
	Залежно від напрямку обертання електрону


Відповідно до запасу енергії (головне квантове число) електрони розподіляються за енергетичними рівнями, номери яких збігаються з номерами періодів у Періодичній системі хімічних елементів Д. І. Менделєєва (табл.4.) та позначаються цифрами в умовному записі: 1,2,3 ….або літерами – K, L, M, N, O, P, Q.
НОМЕР ПЕРІОДУ, де знаходиться хімічний елемент, відповідає числу енергетичних рівнів в атомі цього елемента. 
НОМЕР ГРУПИ відповідає числу валентних 
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 в атомах елементів цієї групи і показує можливий вищий ступінь окислення елемента в сполуках.
Залежно від енергії 
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 та форми орбіталі відбувається розподіл електронів за підрівнями: ѕ, р, d, f. Кожен підрівень відрізняється електронною ємністю - максимальним числом електронів, які можуть розміститися на підрівні: - 2, р - 6, d - 10, f - 14. Графічно орбіталі підрівня зображують у вигляді квантових осередків □, а електрони позначають стрілками.
	Підрівні:
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	m:
	0
	
	-1
	0
	+1
	
	-2
	-1
	0
	+1
	+2
	
	-3
	-2
	-1
	0
	+1
	+2
	+3


Розподіл електронів за рівнями та підрівнями підпорядковується трьом принципам.

Принцип найменшої енергії: Електрони заповнюють насамперед ті рівні та підрівні, на яких енергія електронів буде найменшою. Енергія орбіталей збільшується в такій послідовності:
1s → 2s→ 2р→ 3s→ Зр→ 4s→ 3d→ 4p→ 5s→ 4d→ 5p…  .

У аналогічній послідовності відбувається заповнення електронами рівнів та підрівнів.

Відповідно до принципу Гунда в межах підрівня електрони займають максимальну кількість квантових осередків: тільки при повному заповненні одиночними неспареними електронами починається поява електронних пар. Заповнення р-підрівня, наприклад, відбувається так:
	↑
	↑
	↑


Згідно з принципом Паулі в один квантовий осередок можна помістити не більше двох електронів.
Типи елементів

Хімічні елементи за будовою їх атомів можна класифікувати так:
s – елементи (метали IА, IIА груп та неметали 1Н та 2Не), у яких останнім заповнюється електронами s – підрівень зовнішнього рівня;

р - елементи (метали та неметали від IIIА до VIIIА підгрупи, виключаючи 1Н та 2Не), у яких останнім заповнюється електронами р – підрівень зовнішнього рівня;

d - елементи (метали від I до VIII підгрупи), у яких останнім заповнюється електронами d – підрівень переднього рівня;

f – елементи (метали лантаноїди та актиноїди), у яких останнім заповнюється електронами f – підрівень.

Валентні електрони – це електрони останніх енергетичних рівнів; вони мають максимальну вільну енергію та беруть участь в утворенні хімічного зв’язку.

3. Розподіл електронів за енергетичними рівнями та

підрівням в атомах карбону та фосфору

Для складання електронної формули атома записуємо дані щодо його положення в періодичній системі:
- для карбону: порядковий номер – 6, номер періоду –2, номер групи – 4;
- для фосфору: порядковий номер – 15, номер періоду –3, номер групи – 5.
                       6C  1s2  2s2  2p2
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                        1s2          2s2        2p2
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	↑↓
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                        1s2          2s2          2p6                     3s2          3p3
4. Приклади розв'язання задач

4.1. Склад атомних ядер. Ізотопи.                                                                                            
Приклад 1. У якому ряду розташовані лише ізотопи:
1)41K  41Са, 41Sc; 2) 40Ar,40К, 40Са;  3) 160,170, 180?

Розв’язок: Ізотопи - атоми, що мають однаковий заряд ядра, але різні масові числа. Однаковий заряд ядра мають атоми одного й того самого елемента. Отже, ізотопи розташовані у третьому ряду.
Приклад 2. Складіть електронну формулу елемента з порядковим номером 16. Вкажіть кількість неспарених електронів у максимально збудженому стані.

Розв’язок: Елемент із порядковим номером 16 - сульфур. Сульфур знаходиться в третьому періоді і має три енергетичні рівні, його 16 електронів розподіляються за орбіталями в послідовності:

1s → 2s→ 2р→ 3s→ Зр.

Електронна формула сульфуру: S   ls22s22p63s23p4 .
Розподіляємо валентні 3s23p4 електрони за квантовими осередками:
	З3s
	
	33p
	

	↑↑↓
	↑↑↓
	↑↑
	↑↑


Незбуджений атом сульфуру.

Незбуджений атом має два неспарені електрони, отже, його валентність дорівнює двом.

У третьому рівні є вакантна орбіталь 3d, яку можливий перехід електронів з 3s- і Зр- орбіталей при збудженні атома.

Таким чином, збуджений атом сульфура може мати 4 неспарені електрони:
	33s
	
	33p
	
	
	
	33d
	
	

	↑↓↑
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	↑↑
	↑↑
	↑↑
	
	
	
	


Збуджений атом сульфуру може мати 6 неспарених електронів.
	33s
	
	33p
	
	
	
	33d
	
	

	↑↑
	↑↑
	↑↑
	↑↑
	↑↑
	↑↑
	
	
	


Максимальне число неспарених електронів пояснює максимальну валентність сульфурів рівну шести. Сульфур - р-елемент.

Приклад 3. Складіть електронну формулу елемента з порядковим номером 25. Скільки неспарених d -електронів у збудженому атомі цього елемента? Скільки не спарених електронів у збудженому стані?

Розв’язок: Елемент із порядковим номером 25 – марганець. Він знаходиться у великому четвертому періоді, його атоми мають чотири енергетичні рівні. Електрони в атомі марганцю (25) розподіляються за орбіталями в такій послідовності:ls→2s→2p→3s→3p→4s→3d;  Мn(2,8,13,2).

Електронна формула:  25Mn   1s22s22p63s23p64s23d5 .

Валентними є  4s23d5  або 3d54s2 електрони.
Розподіл валентних електронів за квантовими осередками:
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            У незбудженому атомі кількість неспарених d - електронів дорівнює 5. Втім, використання їх для утворення зв’язку неможливе, оскільки зовнішні 4s2 електрони спарені. У зв’язку з вищевикладеним валентність дорівнює нулю.
Збудження атому можливе за рахунок переходу одного 4s-електрона на вакантну 4р-орбіталь:                                                                                 4p
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Збуджений атом марганцю має 7 неспарених електронів, чим пояснюється максимальна валентність марганцю – дорівнює семи. Марганець d – елемент.  

  ПЕРІОДИЧНИЙ ЗАКОН І ПЕРІОДИЧНА СИСТЕМА                           Д. І. МЕНДЕЛЄЄВА
 Періодичний закон було сформульовано хіміком Д.І. Менделєєвим у березні 1869 року:

Властивості простих тіл, а також форми та властивості утворених ними сполук перебувають у періодичній залежності від їхньої атомної ваги.

Усі елементи в періодичній системі Д. І. Менделєєв розташував у порядку зростання їх атомних мас . Кожен елемент отримав свій порядковий номер.

1913 року англійський вчений Г.Мозлі встановив закон, згідно з яким порядковий номер елемента в періодичній системі Д.І. Менделєєва відповідає заряду ядра атома цього елемента.

Сучасне формулювання періодичного закону: Властивості елементів та його сполук перебувають у періодичної залежності від заряду ядра атома.

Фізичний зміст періодичного закону полягає у тому, що властивості елементів та його сполук перебувають у періодичній залежності від періодичного повторення (на більш високих рівнях) електронних структур атомів.
1. Структура періодичної системи            
Структурними елементами періодичної системи Д.І. Менделєєва є періоди – горизонтальні ряди та групи – вертикальні ряди.
1.1. Фізичний зміст періодів та груп.
Періодів у таблиці – 7. Перший, другий та третій періоди - малі. У елементів цих періодів заповнюються електронами s- та p-підрівні зовнішнього рівня.

  Інші періоди – великі. У елементів цих періодів заповнюються s- та p-підрівні зовнішнього рівня, d-підрівень переднього рівня, а в шостому та сьомому періодах – ще й f-підрівень. Номер періоду дорівнює номеру зовнішнього енергетичного рівня, що заповнюється в атомі.

  У таблиці 8 груп. Номер групи дорівнює числу зовнішніх (валентних) електронів в атомі. Групи поділяються на підгрупи – головну (А) та побічну (В).

Головні підгрупи включають елементи малих і великих періодів. У елементів головних підгруп в атомах валентними електронами є s- і p- електрони зовнішнього рівня. Малі періоди містять елементи лише основних підгруп.

  Побічні підгрупи включають елементи великих періодів. У елементів побічних підгруп в атомах валентними електронами є s - електрони зовнішнього рівня та d - електрони переднього рівня.
1.2. Залежність властивостей елементів від положення у періодичній системі
Для характеристики елемента вказують номер періоду, номер групи та характер підгрупи, записують електронну формулу атома та визначають валентні електрони. Для порівняння властивостей розглядають кількість валентних електронів та величину атома елемента.

Атоми великого розміру (з великим радіусом ) з малою кількістю валентних електронів (від 1 до 4) мають здатність частково або повністю віддавати свої електрони - у цьому проявляються їх металеві властивості.
Атом при цьому набуває позитивного ступеня окислення (окислювальне число): Al - 3ē = Al+3.
Атоми, що віддають електрони, називаються відновниками, а процес віддачі електронів називають окисленням.
Мінімальна енергія, необхідна видалення електрона з атома, називається енергією іонізації - I (кДж/моль).

Оксиди та гідроксиди металів виявляють, як правило, основні властивості.

Атоми малого розміру з великою кількістю валентних електронів (від 4 до 8) мають здатність приймати електрони для завершення валентного рівня - це призводить до прояву неметалевих властивостей.

Атоми, що приймають електрони, називаються окислювачами, а процес приєднання називають відновленням.

Атом при цьому набуває негативного ступеня окислення (окислювальне число): Сl0 + ē = Сl-  .

Енергія, що виділяється при приєднанні електрона до нейтрального атома, називається спорідненістю до електрона – Е (кДж/моль)

Оксиди та гідроксиди неметалів виявляють кислотні властивості.

Атоми елементів з проміжною кількістю валентних електронів здатні виявляти подвійні (амфотерні) властивості за певних значень валентності.

Їхні оксиди та гідроксиди – амфотерни.

У періодичній системі зліва направо в періоді розмір атома зменшується, а число валентних електронів зростає, тому:
а) металеві (відновлювальні) властивості слабшають;

б) неметалічні (окислювальні) властивості посилюються;

в) енергія іонізації зростає;

г) спорідненість до електрона збільшується;

д) основні властивості оксидів та гідроксидів слабшають;

е) кислотні властивості оксидів та гідроксидів посилюються.
Зверху вниз групи розмір атома збільшується, а число валентних електронів не змінюється, тому:

а) металеві (відновлювальні) властивості посилюються;

б) неметалічні (окислювальні) властивості слабшають;

в) енергія іонізації зменшується;

г) спорідненість до електрона зменшується;

д) основні властивості оксидів та гідроксидів посилюються;

е) кислотні властивості оксидів та гідроксидів слабшають.

Зі збільшенням валентності елемента в сполуках відбувається збільшення кислотних властивостей та ослаблення основних властивостей оксидів та гідроксидів.
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