
Спектроскопия 
лазерных кристаллов



Повторение первой лекции



Квант света
Сколько квантов света потребуется для того, чтобы вскипятить 18 г 
воды инфракрасным излучением 10 мкм ?
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Строение неорганических веществ



Строение вещества

Дж. Дальтон (1802 г.) высказал идею о том, что материя  
состоит из дискретных атомов.
•Конечные частицы (атомы) всякого вещества имеют 
одинаковые размеры и вес;
•Атомы не могут подвергаться дальнейшему разделению, не 
могут создаваться или уничтожаться.

М. Планк (1901 г.) ввел квантовую гипотезу.
•Атом должен находится в одном из конечных дискретных 
энергетических состояний, в любом из которых он обладает 
целым числом квантов энергии;
•Квант энергии – hν;
•Если атом переходит из одного состояния в другое, то разность 
энергии (n1-n2)hν испускается в виде излучения.



Атомная модель Бора
• Центральное ядро атома несет положительный заряд, равный 

атомную номеру Z;
• Для сохранения электронейтральности число орбитальных 

электронов в атоме также равно Z;
• Единственный электрон в атоме водорода вращается вокруг ядра 

по круговой орбите радиуса r (расчеты только для водорода);
• Положение электрона ограничено определенным числом 

дискретных орбит;
• Радиусы орбит определяются из равенства силы притяжения и 

центробежной силы, а также из квантового ограничения, в 
соответствии с которым момент количества движения электрона 
mvr, умноженный на 2π, приравнивается к nh;

• Свет испускается не во время движения электрона по орбите, а 
только при переходах его с одной орбиты на другую.



Атомная модель Бора



Квантово-механическая модель 
атома

Уравнение Шредингера:

В полярной системе координат:



Квантово-механическая модель 
атома

Волновая функция:

n – главное квантовое число;
l – орбитальное квантовое число;
ml –магнитное квантовое число.

Энергия атома водорода:

Среднее расстояние электрона от ядра:



Квантово-механическая модель 
атома



Квантово-механическая модель 
атома



Атом водорода



Другие одноэлектронные атомы

При увеличении заряда ядра электроны связываются в атоме сильнее 
и притягиваются ближе к ядру – атом становится более сжатым.



Многоэлектронные атомы

Межэлектронное отталкивание расщепляет уровни энергии с 
одинаковым квантовым числом.



Многоэлектронные атомы



Многоэлектронные атомы



Третий и четвертый периоды



Энергия  уровней от заряда ядра Z



Сродство к электрону
Энергия ионизации:

Энергия сродства к электрону:



Химическая связь
Описание химически связанных атомов:
•Метод валентных связей
•Метод молекулярных орбиталей (Так же как и в атомах, движение электронов в 
молекуле удобно описывать с помощью орбиталей. Однако электрон, если он движется в 
поле двух ядер одновременно, находится на орбитали, которая имеет молекулярный 
характер, т. е. на молекулярной орбитали)

Химические связи могут образовываться только в том случае, когда 
при сближении атомов потенциальная энергия электронов и ядер 
понижается.



Химическая связь

Связи образуются в том случае, когда электроны оказываются 
одновременно вблизи двух или нескольких ядер.



Корреляционная диаграмма для H2
+



Корреляционная диаграмма для H2
+

H2+ - устойчивая молекула. Энергия связи = 64,5 ккал/моль. Длина 
связи 1,06 А. 
H2 – устойчивая молекула. Энергия связи = 108 ккал/моль.



Связывающие электроны и порядок 
связи



Многоэлектронные гомоатомные 
молекулы

Орбитали, расположенные ниже валентных орбиталей не влияют на 
связь.
Общее правило: по мере увеличения заряда атома химическая связь 
становится менее прочной.



Многоэлектронные гетероатомные 
молекулы

Если связи соответствует дипольный момент, говорят, что эта связь 
имеет частично ионный характер связи.



Приближение МО для 1s-орбитали



Приближение МО для 2p-орбитали
2p-орбитали могут быть направлены либо вдоль оси молекулы (2px-
орбитали), либо перпендикулярно этой оси (2ру- и 2рz-орбитали).



Приближение МО для 2p-орбитали



МО молекулы кислорода



МО молекулы кислорода



Типы химических связей
• Ковалентная связь
• Ионная связь
• Металлическая связь
• Водородная связь
• Ван-дер-ваальсову связь

Ковалентная связь 
• Наиболее общий тип химической связи, возникающей за счет 

обобществления электронов. Классический пример ковалентной 
связи наблюдается у гомоядерных молекул. 

• Это – прочная химическая связь. Энергия двухцентровой связи 
лежит в пределах от 200 до 2 000 кДж моль‾¹. Ковалентная связь 
может объединять атомы не только в молекулы, но и в кристаллы.

• При объединении атомов с разной электроотрицательностью 
электронная плотность между ними распределяется 
несимметрично, и связь становится полярной.

• Важнейшие свойства ковалентной связи – направленность и 
насыщаемость.



Типы химических связей
Ковалентная связь 

Гомоядерные молекулы (неполярные связи)

Гетероядерные молекулы (полярные связи)



Типы химических связей
Ионная связь
•прочная химическая связь, образующаяся между атомами с большой 
разностью электроотрицательностей в результате смещения 
электронной плотности к наиболее электроотрицательному атому

•Между образовавшимися ионами возникает электростатическое 
притяжение, которое называется ионной связью.
•Важнейшее отличие ионной связи от ковалентной заключается в 
ненаправленности и ненасыщаемости.
•Характеристикой соединений ионного типа служит хорошая 
растворимость в полярных растворителях (вода, кислоты и т. д.). При 
этом диполи растворителя притягиваются к заряженным концам 
молекулы и в результате «растаскивают» молекулу вещества на части, 
окружают их, не давая соединиться вновь. В итоге получаются ионы, 
окружённые диполями растворителя.

По физическому смыслу электроотрицательность атома - это величина, пропорциональная 
энергии притяжения валентного электрона, находящегося на расстоянии r от ядра.



Типы химических связей
Металлическая связь
•Отличительная черта металлов – число валентных электронов меньше числа 
валентных орбиталей. 
•Высокая электропроводность металлов обусловлена сильной делокализацией 
электронной плотности. Разрешенные по энергии делокализованные 
состояния находятся настолько близко, что даже небольшое возбуждение 
приводит к миграции электронов. 
•Этим объясняется высокая тепло- и электропроводность металлов.

Ван-дер-ваальсова связь 
•Вид межмолекулярного взаимодействия. 
•Она относится к связи невалентного типа, возникающей без передачи 
атомами электронов. Основу межмолекулярных взаимодействий составляют 
кулоновские силы взаимодействия между электронами и ядрами одной 
молекулы и ядрами и электронами другой.
•Межмолекулярное взаимодействие не приводит к разрыву или образованию 
новых химических связей валентного типа. Оно обусловливает превращение 
газообразного вещества в жидкое и далее в твёрдое состояния.
•Энергия ван-дер-ваальсовой связи мала и чаще всего лежит в пределах 2–10 
кДж моль–1.



Типы химических связей
Водородная связь (Н-связь) 
•Если водород образует молекулы с атомами, обладающими большой 
электроотрицательностью и малым радиусом (F, O, N), то между такими 
молекулами возникают дополнительные химические связи невалентного типа, 
называемые водородными.
•В значительной мере они обусловлены электростатическим притяжением, но 
определённый вклад вносит и донорно-акцепторное взаимодействие, что 
определяет пространственную направленность водородных связей.
•Н-связь на порядок слабее ковалентной и поэтому легко разрушается.
•Водородная связь может быть как межмолекулярной, так и 
внутримолекулярной.
•Она играет большую роль в химии органических соединений, полимеров и 
белков, в молекулах ДНК и РНК.



Химическая связь в твердых 
веществах

Газообразное состояние
Химическая связь в молекуле отражает свойства вещества только тогда, когда 
это вещество находится в газообразном состоянии, то есть когда 
взаимодействия между молекулами очень слабы.

Жидкости
В жидкостях возможно образование ассоциатов за счет ван-дер-ваальсовых и 
водородных связей.

Твердые вещества
Свойства твердых веществ определяются природой частиц, находящихся в 
узлах кристаллической решетки, их расположением и типом связей, которые 
действуют между этими частицами.



Классификация кристаллов по типу 
химической связи



Классификация кристаллов по типу 
химической связи



Классификация кристаллов по типу 
химической связи



Молекулярные кристаллы



Кристаллы с водородными связями



Ковалентные кристаллы
Графит                                                         Алмаз 

Алмаз можно представить в виде гигантской молекулы Cn
Графит является вандерваальсовским кристаллом в одном измерении и 
ковалентным кристаллом в двух других. 



Ионные кристаллы



Металлы

• Каждая МО охватывает всю цепь 
атомов лития, а в трех измерениях – 
весь кристалл. Это приводит к 
подвижности электронов в 
макроскопическом масштабе. 

• В зоне нет щели между 
заполненными и
незаполненными МО. Это означает, 
что очень небольшие возмуще-
ния уровней энергии могут привести 
к изменению в заполнении МО, 
которые вызовут изменения  
физических свойств. 



Металлы



Формирование зон
Образование зонного энергетического спектра в кристалле 
является квантово-механическим эффектом и вытекает из 
соотношения неопределенностей. В кристалле валентные 
электроны атомов, связанные слабее с ядрами, чем внутренние 
электроны, могут переходить от атома к атому сквозь 
потенциальные барьеры, разделяющие атомы, т. е. 
перемещаться без изменений полной энергии



Металл, диэлектрик, 
полупроводник



Активированный кристалл



Внутрикристаллические поля
Различные внутрикристаллические поля:

1)слабое (Vee >> Vso>>Vкр)
2)среднее (Vee >> Vкр>>Vso)
3)сильное (Vкр >> Vee>>Vso)

Случай слабого поля реализуется для ионов группы редких земель и 
актинидов, внутренние оптически активные 4- и 5f-оболочки 
которых экранированы от непосредственного действия 
окружающих ионов в кристалле пятью или шестью
s-, p- и d-внешними электронными оболочками. Поэтому общий 
характер их спектров поглощения и люминесценции от кристалла к 
кристаллу изменяется незначительно, а штарковекие уровни 
группируются около положении, удовлетворительно совпадающих с 
положением уровней свободных ионов.



Штарковское расщепление



Внутрикристаллические поля
Различные внутрикристаллические поля:

1)слабое (Vee >> Vso>>Vкр)
2)среднее (Vee >> Vкр>>Vso)
3)сильное (Vкр >> Vee>>Vso)

В случае средних полей внутрикристаллическое поле обычно 
учитывается в первом приближении как возмущение уровней 
свободного иона без учета их тонкой структуры,  обусловленной 
спин-орбитальным взаимодействием. В результате этого 
штарковское  расщепление  превышает внутримультиплетное 
расщепление,   однако   остается   меньшим   энергетического зазора 
между соседними мультиплетами. Такая ситуации характерна для 
ионов элементов группы железа (незаполненное 3d-оболочки) в 
некоторых кристаллах.  

И случае сильного внутри кристаллическою поля, 
соответствующего ионам  группы палладия и платины, штарковское 
расщепление превышает расстояние между различными 
мультиплетами.



Внутрикристаллические поля
Редкоземельные ионы 



Взаимодействие ЭМИ с веществом

Методами спектроскопии исследуют уровни энергии и структуру 
атомов, молекул и образованных из них макроскопич. систем, 
изучают квантовые переходы между уровнями энергии, 
взаимодействия атомов и молекул, а также макроскопич. 
характеристики объектов - темп-ру, плотность, скорость 
макроскопич. движения и т. д. 



Электронная конфигурация
Определение электронной конфигурации элемента:
•Принцип заполнения. Согласно принципу заполнения, 
электроны в основном состоянии атома заполняют орбитали в 
последовательности повышения орбитальных энергетических 
уровней. Низшие по энергии орбитали всегда заполняются 
первыми.
•Принцип запрета Паули. Согласно этому принципу, на любой 
орбитали может находиться не более двух электронов и то лишь в 
том случае, если они имеют противоположные спины 
(неодинаковые спиновые числа).
•Правило Хунда. Согласно этому правилу, заполнение орбиталей 
одной подоболочки начинается одиночными электронами с 
параллельными (одинаковыми по знаку) спинами, и лишь после 
того, как одиночные электроны займут все орбитали, может 
происходить окончательное заполнение орбиталей парами 
электронов с противоположными спинами.



Электронная конфигурация
Когда число электронов в атоме становится большим, эффекты 
экранирования и взаимопроникновения орбиталей могут 
приводить к сближению уровней энергии состояний с различными 
главными квантовыми числами. 

K [Ar]4s1 Ca [Ar] 4s2 Ar [Ne] 3s23p6



Электронная конфигурация
Полностью заполненные оболочки 
не влияют на характер атомных 
термов.
В случае неполного заполнения 
оболочек при заданной электронной 
конфигурации имеется целый набор 
термов, отличающихся значениями 
квантовых чисел L или S.



Расщепление уровней
• Кулоновское взаимодействие между электронами и ядерным 

зарядом и электростатическое отталкивание электронов друг от 
друга.

• Магнитное взаимодействие между спинами электронов и их 
орбитальными моментами (спин-орбитальное взаимодействие).

• Спин-спиновое взаимодействие (единицы см-1).



Примесной ион в кристалле


