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Атом - устойчивая система, образованная элементарными частицами 
противоположного заряда.

Основная его масса сосредоточена в ядре.

Ядро состоит из элементарных частиц -
протонов и нейтронов 

Протон        заряжен положительно (заряд = +1, масса = 1), обозначение

Нейтрон нейтрален (заряд 0, масса 1), обозначение 

Массы протона и нейтрона приблизительно равны.
Заряд ядра численно равен количеству протонов в ядре (Z) 
Масса ядра (М) – сумма масс всех протонов и нейтронов M=Z+N
Атомы одного и того же элемента имеют одинаковое число протонов в 
ядре, но могут отличаться числом нейтронов и, следовательно, массой. 

Химический элемент - зто вид атомов, имеющих одинаковый заряд 
ядра.



В околоядерном пространстве находятся электроны.

Электрон - это отрицательно заряженная элементар ная частица 
(заряд = -1) Масса электрона составляет 1/1837 долю массы протона. 
Поскольку масса электрона очень мала, ее условно  принимают  
равной  нулю.
В ядерных реакциях электрон обозначают 1е

- в химических  - 

В основе современной теории строения атома лежит представление о 
двойственной природе микрочастиц, и в частности,  электронов.

Электроны могут вести себя и как частицы, и как волны, то есть, 
обладают и корпускулярными и волновыми свойствами.

Впервые явления корпускулярно-волнового дуализма были 
установлены для света.

Дифракция и интерференция – волновые свойства света
Корпускулярные свойства света проявляются в явлении фотоэффекта, 
открытого русским физиком А.Г. Столетовым.



Свет представляет собой поток материальных частиц, 
получивших название квантов света или фотонов. 

Представление о квантах впервые было введено Максом 
Планком; им же было предложено уравнение кванта 
энергии 

Е = hν
h – константа Планка (постоянная величина), ν – число 
колебаний излучаемой энергии
Уравнение  связывает воедино корпускулярные и 
волновые свойства микрочастиц.

 Двойственная корпускулярно- волновая природа 
присуща не только фотонам, но и электронам.
(1924 год, французский физик Луи де Бройль).



Так как электрон обладает волновыми свойствами, его движение 
можно описать волновым уравнением, подобно тому как описывают световые 
и звуковые волны, колебания струны. Такое уравнение было предложено в 
1926 г. австрийским ученым Эрвином Шрёдингером и носит его имя

Ψ (пси) – волновая функция, E-полная энергия частицы; U- потенциальная 
энергия; m-масса частицы

Как и законы Ньютона, это уравнение невозможно вывести из каких-либо 
более общих положений; оно может быть получено на основе определенной 
аналогии или принятой модели. Уравнение Шрёдингера содержит 
переменную величину Ψ,  которая называется волновой функцией. Она 
полностью определяет положение электрона в атоме,  квадрат ее модуля |Ψ2| 
характеризует вероятность нахождения электрона в данном месте 
пространства. Определить траекторию движения электрона, его координаты 
и скорость в данный момент времени невозможно. Эти понятия в квантовой 
механике имеют иной смысл.



∙ Часть внутриатомного пространства, в котором движется электрон, 
называют электронным облаком. Его плотность в различных точках 
определяется вероятностью пребывания электрона. \

∙Околоядерное пространство, в котором пребывание электрона  наиболее  
вероятно (более 90 %),   называют электронной орбиталью.

Поверхность, охватывающая ядро атома, за пределами 
которой вероятность пребывания электрона исчезающе 
мала, называется граничной поверхностью орбитали. Эта 
поверхность передает форму орбитали. Таким образом, 
понятие об  орбитали - понятие статистическое. Оно 
описывает усредненное состояние электрона и 
распределение электронного заряда.

 Для решения уравнения Шредингера, как и для 
решения любого волнового уравнения, вводятся 
некоторые условия, при конкретизации которых 
можно определить вид волновой функции, а 
именно: энергию, форму, ориентацию в 
пространстве атомной орбитали 
соответствующего электрона. Эти условия носят 
названия квантовых чисел

 

Рис. 1.1.  Схематическое 
изображение формы 
электронной орбитали
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1. Главное квантовое число n. С точки зрения 
планетарной модели Бора-Резерфорда n характеризует 
энергию электрона, находящегося на орбите с номером 1, 
2, 3, 4,….7. Если электрон находится на первой орбите, то 
для этого электрона n = 1, если на второй – n = 2 и т.д. 
Совокупность орбиталей с одинаковым n называется 
энергетическим уровнем . Электроны, находящиеся на 
энергетическом уровне, образуют электронный слой. 



Главное квантовое число определяет энергию 
орбитали и степень ее удаленности от ядра. Если 
рассматривать строение атома с точки зрения 
планетарной модели и сравнить с солнечной системой, 
то энергетический уровень можно формально 
определить как планетарную орбиту. Но даже планеты 
вращаются не только вокруг Солнца, но и еще вокруг 
своей оси.
Электрон же участвует не в двух-трех типах движения, 
как планета (есть еще прецессия относительно 
плоскости), а, как минимум, в четырех. 



2. Орбитальное квантовое число l 

– характеризует форму орбитали - области пространства, где наиболее вероятно пребывание 
электрона (вероятность выше 90%). Именно это значение является граничной областью 
нахождения электрона в пространстве. 
Численное значение l соответствует орбитали определенной формы (то есть, за пределами этой 
области вероятность нахождения электрона мала). Так, орбиталь l = 0 имеет сферическую форму 
и носит название s- орбитали. 
орбиталь l = 1 имеет форму гантели и называется р- орбиталью. 
орбиталь l = 2 (d-орбиталь) может иметь два варианта распределения плотности вероятности 
нахождения электрона в пространстве, то есть d-орбитали могут быть двух видов. 



3. Магнитное квантовое число ml

 – характеризует ориентацию орбитали l в пространстве. По формуле ml = 
2l + 1 вычисляется число вариантов этой ориентации (а не значение 
магнитного квантового числа). 

Для s- орбиталей (l=0) существует только одна ориентация, поскольку 
они имеют сферическую форму. Число способов ориентации для этой 
орбитали равно единице ( ml = 2l + 1 = 2*0+1 = 1). Значение магнитного 
квантового числа для данной орбитали ml =0. 

Для р-орбиталей (l=1) число способов ориентации равно трем ml = 2l + 1 = 
2*1+1 = 3 



Значения магнитного квантового числа для этих 
трех типов орбиталей варьируются от -1 до +1 с 
переходом через 0. 

Орбиталь ml 
px  l = -1 
py l = 0 
pz l = +1 

для d - орбиталей – ml равно пяти
-2, -1, 0 , 1 , 2
, для f - орбиталей – семи. 
-3, -2, -1, 0 , 1 , 2, 3





4. Спиновое квантовое число – 
ориентация направления вращения электрона относительно направления 
магнитного поля. Если вращение электрона ориентировано по часовой стрелке 
(по направлению поля), то значение спинового квантового числа ms = +1/2. Если 
против – то ms = -1/2. 



ПРИНЦИПЫ ЗАПОЛНЕНИЯ ЭЛЕКТРОННЫХ 
ОБОЛОЧЕК. 

-Заряд одного электрона численно равен заряду одного 
протона. 
-Протоны сосредоточены в ядре атома, электроны 
распределяются по электронным орбиталям. 
-Заряд атомного ядра равен числу протонов в нем. 
-Количество электронов на всех атомных орбиталях равно 
заряду атомного ядра. Атом, имеющий заряд ядра Z, 
имеет такое же число электронов на орбиталях. 
Распределение электронов по орбиталям осуществляется 
в соответствии с четырьмя правилами: 



1. Принцип наименьшей энергии
 
Последовательность размещения электронов по орбиталям должна 
соответствовать наименьшей энергии атома в целом.

Энергия орбиталей тем ниже, чем меньше суммарное значение квантовых чисел. 
Совокупность орбиталей с одинаковым n называется энергетическим уровнем.
Сначала заполняются орбитали с наименьшим значением главного квантового числа  (n=1), то 
есть первый энергетический уровень. 

Mаксимальное число электронов на  энергетическом уровне 
определяется формулой N= 2n2, где n – номер 
энергетического уровня. Таким образом, на первом 
энергетическом уровне может находиться только два 
электрона, на втором - 8, на третьем – 18, на четвертом – 32 и 
т. д. Рассмотрим атом водорода с одним электроном. По 
принципу наименьшей энергии этот электрон попадает на 
первый энергетический уровень, состоящий из одной s-
орбитали.

Графическая формула

Квантовые числа, характеризующие энергию этого электрона:  n=1, l=0, 
ml=0, ms=1/2. 

1s1



2. Принцип Паули.
 
 В атоме не может быть двух электронов, для которых одинаковы 
значения всех четырех квантовых чисел. 

Если первые три квантовых числа одинаковы, то электроны должны 
отличаться ориентацией спина. Принцип Паули вступает в действие уже 
при описании второго атома периодической системы – атома гелия.
Электронная формула 1s2 

Квантовые числа для последнего электрона - n = 1, l = 0, ml = 0, 
ms= -1/2.



Следующий элемент периодической системы – 
литий.

3Li Электронная формула 1s22s1. Третий электрон 
находится на втором энергетическом уровне.  На 
втором энергетическом уровне появляются р-орбитали

 формула l = n – 1. Для второго периода : l = 2-1 = 
1

l = 1 – это p-орбитали.

У атома лития они пока свободны, также вакантно 
одно место на орбитали s.

Графическая формула 
орбиталей второго периода

Графическая 
формула атома 3Li



1s

2s

2p

4Be (бериллий) Электронная 
формула 1s22s2.

Определим значения квантовых чисел для 
последнего четвертого электрона атома бериллия. 

n=2, т.к. электрон находится на втором 
энергетическом уровне. 

l = 0, т.к. электрон находится на s-орбитали
ml = 0
ms = -1/2, т.к. электрон занимает четную 

позицию.

Графическая формула атома бериллия 
4Be



1s

2s

2p
1s

2s

2p

Графическая формула атома бора 
5

B

С атома бора 5B начинается заполнение р-
подуровня, то есть орбиталей с l =1, имеющих форму 
гантели. Электронная формула атома бора 1s22s22р1.

Значения квантовых чисел последнего электрона атома бора 5B:

n = 2, поскольку этот электрон находится на втором 

энергетическом уровне.

l = 1 (электрон занимает вакантное место на  р-орбитали)

ml = -1 (cм. таблицу значений магнитных квантовых чисел для р-

подуровня)

ms = +1/2, т.к. электрон занимает нечетную позицию.



1s

2s

2p

Графическая формула атома углерода 
6

С

• 3. Правило Хунда.

Электроны в пределах одного подуровня располагаются так, чтобы 
их суммарное спиновое число было максимальным.

Если поместить шестой электрон в первую р-ячейку ( на 
орбиталь px) в пару к первому электрону, то значения ms  у них будут 
равны +1/2 и -1/2 соответственно, а сумма ms будет равна нулю. 
Если же второй электрон поместить рy, то он займет нечетную 
позицию с ms = +1/2, и сумма спинов у этих двух электронов будет 
равна 1. В соответствии с правилом Хунда шестой электрон атома 
углерода располагается на орбитали ру. 

6С. Электронная формула 1s22s22р2.



1s

2s
2p

Графическая формула атома кислорода 8О

1s
2s

2p
Графическая формула атома неона 10Ne 

Атом кислорода 8О. Нечетные позиции р-подуровня уже заняты, но свободными 
остаются четные позиции. Электронная формула атома кислорода 1s22s22р4.

Значения квантовых чисел последнего восьмого электрона:
n=2
l=1
ml  = -1
ms = -1/2  Сумма всех квантовых чисел  = +1½.

Электронная формула атома неона 1s22s22p6

Атом неона завершает второй период периодической системы элементов. 

В атомах фтора и неона ( 9F и 10Ne )  
заполняются четные позиции в 
орбиталях py и pz.



В соответствии с формулой l = n-1 в третьем периоде  

на третьем энергетическом уровне должны появиться d-

орбитали (l = 3-1 = 2). Графическая формула орбиталей 

всех элементов третьего периода выглядит так:

1s

2s

2p

3s

3p

3d





17Cl 18Ar

Следующий атом  - 19К ( калий). В соответствии с известными нам правилами 

заполнения электронных оболочек, следующий электрон должен занимать свободную 

d-ячейку. Однако, с этого момента в действие вступает четвертый и последний 

принцип заполнения электронных оболочек – правило Клечковского.





4. Правило Клечковского
Если атом находится в основном состоянии, то при заполнении свободных орбиталей 

электрон занимает уровень не с минимальным возможным значением n, а с наименьшим значением 
суммы n+l. В том случае, когда суммы n+l равны, сначала идет заполнение подуровня с меньшим 
значением n.

Поэтому 19-й электрон атома калия (19К) занимает не свободную 3d-орбиталь, а орбиталь 4s. 
Сумма квантовых чисел n+l для 3d-орбиталей равна 3+2=5 (вспомним, что орбитальное квантовое 
число l для d-орбиталей имеет значение, равное 2). Для орбитали 4s сумма n+l  = 4+0 = 4 
(напоминаем, что для s-орбиталей l = 0). В соответствии с правилом Клечковского 19-й электрон 
атома калия размещается на 4s-орбитали; d-орбитали третьего энергетического уровня пока 
остаются вакантными.

Графическая формула атома кальция (20Ca)

20-й электрон атома кальция (20Ca) располагается на четной позиции 4s-орбитали. 



Следующий элемент периодической системы – скандий (21Sc). Где же 

располагается 21-й электрон? У атома скандия имеется пять незаполненных 

орбиталей 3d, но поскольку идет заполнение уже четвертого энергетического 

уровня, то вакантны также 4р, 4d-орбитали.  К тому же по правилу l = n - 1 = 4 - 1 

=3  на этом уровне появляются еще и орбитали 4f. Правило Клечковского дает 

возможность однозначно определить положение 21-го электрона атома Sc. 

Сумма n + l для 3d орбиталей равна 5, и для 4р-орбиталей она тоже равна 5. Но 

согласно второй части правила Клечковского, при одинаковых значениях n+l 

заполняется подуровень с меньшим значением n, то есть, 3d. 

Графическая формула атома скандия (21Sc.)










