IX. СТРОЕНИЕ ЭЛЕКТРОННЫХ ОБОЛОЧЕК АТОМА 

И ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ


Для прогнозирования возможности самопроизвольного протекания различных химических превращений на основе термодинамики достаточно знать изменение соответствующей функции состояния (например, изменение энергии Гиббса) и не требуется привлечения знаний о строении вещества. Но на вопрос, почему протекает химический процесс, термодинамика не может дать ответа. Для решения этого вопроса необходимы знания законов атомно-молекулярного строения вещества, так как свойства веществ определяются в конечном счёте свойствами атомов - мельчайших химически неделимых частиц вещества. Эта идея до настоящего времени является одним из важнейших положений научного познания окружающего мира. Строение атома является одной из важнейших проблем физики, химии и науки в целом. Без знаний основных представлений об атоме нельзя понять химическое взаимодействие частиц. Идея о том, что все тела состоят из предельно малых и далее неделимых частиц – атомов, возникла и широко обсуждалась в трудах древнегреческих философов Левкиппа, Демокрита, Аристотеля, Эпикура и др. Считалось, что атомы неизменны и атом данного элемента ни при каких условиях не может превратиться в атом какого-либо другого элемента. Само слово «атом» переводится с греческого языка как «неделимый». Это представление об атоме было чисто умозрительным, не основанным на опытных данных. Позднее учение об атоме разрабатывалось Декартом, Ньютоном, Ломоносовым, который в 1741 г. высказал мысль о способности атомов связываться в молекулы, Дальтоном, который ввел представление об относительных массах атомов.


По мере накопления информации о свойствах объектов природы менялись представления о строении атома, но до конца 19 века атомы считались конечной неделимой частицей материи и эти метафизические взгляды тормозили развитие естественных наук.


Развитие классической физики и химии завершилось в конце 19 века, когда наряду с открытием периодического закона элементов Д.И.Менделеева и законов электродинамики К.Максвелла был установлен ряд научных открытий, свидетельствующих о сложном составе атомов. К этим открытиям относятся открытие в 1879 г. катодных лучей (Крукс), радиоактивного распада атомов в 1896 г. (А.Беккерель), рентгеновских лучей в 1895 г. (Рентген), электролиза и фотоэлектрического эффекта (Столетов) и открытие в 1897 г. электрона (Д.Томсон). Все эти научные данные свидетельствовали о сложном строении атома.


Поэтому встал вопрос о строении атома и его внутренней структуре. Было предложено несколько моделей строения атома: модель атома Д.Томсона, Э.Резерфорда, Н.Бора и квантово-механическая модель.


Согласно модели, предложенной в 1903 г. Д.Томсоном, атом состоит из положительного заряда, равномерно распределенного по всему объему атома. Положительный заряд нейтрализуется отрицательно заряженными электронами, которые распределены равномерно и колеблются внутри этого положительного заряда.


Эта модель сразу оказалась несостоятельной и не успела подвергнуться дальнейшей разработке, так как была опровергнута опытами Э.Резерфорда по рассеянию α-частиц тонкими металлическими пластинками. На основании данных опыта Э.Резерфорд в 1911 г. предложил схему строения атома, получившую название ядерной модели атома.


Согласно этой модели атом состоит из положительно заряженного ядра и отрицательно заряженных электронов. Согласно Э.Резерфорду атомы – мельчайшие планетарные системы. В ядре сосредоточена подавляющая часть массы атома (около 99,9% массы атома). Вокруг ядра (подобно планетам вокруг Солнца) вращаются электроны по круговым электронным орбитам (поэтому ядерная модель еще называется планетарной моделью строения атома). Электроны – это легкие отрицательно заряженные частицы, составляющие менее 0,1% массы атома. Заряд одного электрона равен 1,6•10-19 Кл, а масса его 9,1•10-31 кг. Размеры ядра очень малы по сравнению с размерами атома в целом: диаметр атома  - величина порядка 10-10 м, а диаметр ядра – порядка 10-15 – 10-14м. Положительный заряд ядра нейтрализуется суммарным отрицательным зарядом электронов, так что атом в целом электронейтрален. Возникающая вследствие вращения вокруг ядра электронов центробежная сила уравновешивается силой электростатического притяжения электронов к положительно заряженному ядру.


Исследования Г.Мозли в 1913 г. спектров элементов привели к выводу, что число протонов в ядре атома того или иного элемента равно порядковому номеру этого элемента в периодической системе элементов Д.И.Менделеева. Так как атом в целом электронейтрален, поэтому число электронов в атоме равно общему числу протонов в ядре атома.


Основные положения ядерной модели атома – наличие в атоме положительно заряженного ядра и окружающих его электронов – выдержали испытание временем и подтверждены многими опытными данными. Однако вскоре выявились недостатки этой модели. Так, по представлениях классической электродинамики вращающийся вокруг положительно заряженного ядра по окружности электрон должен непрерывно терять энергию путем излучения электромагнитных волн. Из-за постоянного излучения энергия электрона уменьшается, и радиус орбиты электрона тоже уменьшается и движение электрона замедляется. Таким образом, электрон должен двигаться по спирали, приближаясь к ядру. Исчерпав всю энергию, электрон должен упасть на ядро, что привело бы к уничтожению атома, то есть планетарный атом с круговыми орбитами не может существовать.


Другим существенным недостатком ядерной модели является то, что излучая непрерывно энергию, электрон непрерывно уменьшает скорость вращения вокруг ядра. Тогда спектр излучения атома тоже должен быть сплошным, непрерывным, то есть содержать линии, соответствующие всевозможным длинам электромагнитных волн. Однако атомные спектры линейчатые, то есть состоят из ряда отдельных линий. Таким образом, ядерная модель строения атома не могла объяснить ни существования устойчивых атомов, ни наличие у них линейчатых спектров.


Для устранения этих противоречий Нильс Бор (Дания) в 1913 г., основываясь на квантовой теории света М.Планка о прерывистой природе излучения света в виде квантов (материальных частиц – фотонов) выдвинул постулат о стационарных круговых орбитах, при движении по которым вокруг ядра электрон не излучает и не поглощает энергии. В атоме возможны не любые энергетические состояния электронов, а только вполне определенные значения энергии, соответствующие движению электронов по разрешенным стационарным орбитам, то есть энергия электронов в атоме квантована. Излучение энергии происходит лишь при скачкообразном переходе электрона с одной стационарной орбиты большего радиуса r2 на стационарную орбиту меньшего радиуса r1. При этом испускается квант электромагнитного излучения с энергией, рассчитываемой по формуле Планка:

∆Е = Е2 – Е1 = hν,

где
Е1 и Е2 – энергия электрона на орбитах с радиусом r1 и r2, Дж;


h – постоянная Планка, равная 6,63•10-34 Дж•с;


ν – частота электромагнитного излучения, с-1.


Поглощение электромагнитного излучения происходит при обратном переходе со стационарной орбиты меньшего радиуса r1 на орбиту большего радиуса r2.


Теория Бора дает хорошие результаты (не только качественные, но и количественные) только для атома водорода, имеющего всего один электрон. Для более сложных многоэлектронных атомов количественные расчеты по этой теории не совпадали с экспериментальными данными.


Другим недостатком теории Бора являлось то, что постулаты Бора противоречили законам классической механики и электродинамики, которые описывали поведение макрочастиц, в то же время Бор использовал эти законы для расчета сил, действующих на электрон в атоме.


Недостатком теории Бора было допущение о том, что перескок электрона с одной стационарной орбиты на другую не совершается мгновенно, а длится некоторое время, так как ни один процесс не может происходить со скоростью, большей скорости света. Поэтому в течение какого-то времени электрон должен находиться где-то в промежутке между стационарными орбитами. Но как раз такие промежуточные состояния электрона запрещены теорией Бора.


Теория Бора не могла объяснить также расщепления отдельных линий в спектре атома при помещении возбужденного атома в магнитное поле (эффект Зеемана) или в электрическое поле (эффект Штарка).


В 1916 – 1925 гг. А.Зоммерфельд (Германия) усовершенствовал теорию Бора и разработал теорию строения многоэлектронных атомов. Он показал, что стационарные орбиты, по которым движутся электроны в атомах, могут быть не только круговыми, но и эллиптическими и могут различным образом располагаться в пространстве. При этом размеры орбит и их расположение в пространстве задавались правилами квантования. Однако теория Бора – Зоммерфельда не удовлетворяет современному состоянию науки, она имеет ряд неустранимых недостатков, которые обусловливают необходимость её замены более совершенной теорией. Было ясно, что движение электрона в атоме подчиняется законам, отличающимся от законов классической механики.


Новые законы движения электронов и других микрочастиц были открыты в 1926 – 1928 гг. В.Гейзенбергом, Э.Шредингером, П.Дираком и др. Эти законы легли в основу одного из разделов современной физики - квантовой механики, которая описывает движение электронов и других частиц, обладающих очень малой массой – микрочастиц (электронов, фотонов, протонов, нейтронов и др.). Они резко отличаются от законов, определяющих движения больших тел – макрочастиц, к которым принадлежат предметы, видимые в оптический микроскоп или невооруженным глазом. Поэтому механику, применимую к движению обычных тел, основанную на законах Ньютона, стали называть классической механикой, а механика микрочастиц получила название квантовой механики (или волновой механики).


В основе современной теории строения атомов и молекул лежит представление квантовой механики о двойственной природе микрочастиц, то есть микротелам присуща корпускулярно-волновая двойственность, и микрочастицы могут проявлять себя как частицы и как волны.


В отличие от теории Бора – Зоммерфельда квантовая механика не является искусственным соединением законов классическом механики с правилами квантования энергии. Это стройная теория, основанная на системе понятий, не содержащей противоречий. Все результаты, полученные на основе квантовой механики, находятся в полном соответствии с экспериментом.

Уравнение де Бройля


Создание квантовой механики произошло в результате распространения представлений о двойственной природе фотонов света на все микрочастицы, в том числе на электроны. Предположение о корпускулярно-волновой двойственности света впервые было высказано в 1900 г. М.Планком и позже обоснованно А.Эйнштейном (1905 г.). С одной стороны свет представляет собой поперечные электромагнитные колебания волн, а с другой стороны свет состоит из материальных микрочастиц (фотонов), переносящих кванты энергии. Явления дифракции и интерференции света убедительно доказывают его волновую природу. В то же время свет обладает массой, энергией, давлением, вызывает фотоэффект (испускание электронов металлами при их освещении), то есть проявляет свойства частицы.


Энергия фотона (кванта света) выражается уравнением Планка (1900г.):

Е = h• ν,

где
h – постоянная Планка, равная 6,63•10-34 Дж•с,


ν – частота колебания света, с-1.

Но фотон света с энергией Е обладает и некоторой массой «m» в соответствии с уравнением А.Эйнштейна (1905 г.), которое справедливо как для макротел, так и для микрочастиц:

Е = mc2,

где
с – скорость света, равная 3•108 м/с.


Из двух последних уравнений следует, что

hυ = mc2.

Так как частота колебаний υ и длина волны света λ связаны соотношением 

ν = с/λ,

то получаем:


h•
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После сокращений получаем соотношение
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(9.1).

Таким образом, фотону света массой «m» и движущемуся со скоростью «с» соответствует волна длиной λ.


В 1924 г. Луи де Бройль (Франция) предположил, что двойственная корпускулярно-волновая природа присуща не только фотонам света, но и всем микрочастицам, в том числе и электронам, то есть движение любой микрочастицы можно рассматривать как волновой процесс. Поэтому для электрона можно записать уравнение, аналогичное уравнению (9.1.) и называемое уравнением де Бройля:
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(9.2.).


Уравнение де Бройля (9.2.) устанавливает связь между корпускулярными и волновыми свойствами электрона. Согласно этому уравнению, электрону массой «m» и движущемуся со скоростью ν, соответствует волна длиной λ. Другими словами, каждая движущаяся микрочастица, в том числе и электрон, одновременно обладает свойствами волны.


Гипотеза де Бройля о наличии у электрона волновых свойств была подтверждена экспериментально, когда в 1927 г. для электрона было установлено явление дифракции, причем длина волны электрона совпадала с рассчитанной по уравнению де Бройля (9.2.). Электрону с массой 

9,1•10-31кг и скоростью порядка 106 м/с соответствует длина волны порядка 10-10 м, то есть длина волны электрона соизмерима с размерами атомов. Поэтому при рассеянии электронов кристаллами металлов наблюдается дифракция в результате взаимодействия пучка электронов с дифракционной решеткой, роль которой выполняют кристаллы металлов (то есть дифракция электронной волны наблюдается при взаимодействии электронов с атомами кристаллов).


Если с помощью уравнения (9.2.) определить значения λ для макрочастиц, то для макрообъектов эти значения будут ничтожно малы. Так, для частицы массой 1 г и движущейся со скоростью 1 м/с длина волны 

λ = 6,63•10-31 м, что значительно меньше размеров атома и даже ядра атома (10-15 – 10-14 м), поэтому экспериментально волновой процесс обнаружить не удается.

Волновое уравнение Шредингера


Поскольку движение электрона имеет волновой характер, квантовая механика описывает его движение в атоме при помощи волновой функции ψ. Электрон в атоме может двигаться в любых направлениях. Поэтому электронная волна описывается волновой функцией от трех координат, то есть ψ = φ(x, y, z).


В 1926 г. австрийский физик Э.Шредингер вывел уравнение, получившее название волнового уравнения Шредингера. Это основное уравнение квантовой механики, которое имеет такое же значение, как законы Ньютона для классической механики. Уравнение Шредингера является дифференциальным уравнением в частных производных:
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где
ψ – волновая функция, описывающая волновое движение электрона в атоме;


х, у, z – координаты трехмерного пространства,


h – постоянная Планка,


m – масса электрона,


Е – полная энергия электрона,


U – потенциальная энергия электрона.


Таким образом, волновое уравнение Шредингера связывает волновую функцию ψ с потенциальной энергией электрона U и его полной энергией Е и с пространственными координатами х, у, z.


Волновая функция ψ в этом уравнении соответствует амплитуде волны, поэтому подобно амплитуде любого волнового процесса она может принимать как положительное, так и отрицательное значение. Важный физический смысл имеет квадрат волновой функции ψ2, который всегда положителен: произведение ψ2•∆V для электрона в атоме определяет вероятность нахождения электрона в малом объеме атома ∆V. Тогда величину ψ2 называют плотностью вероятности нахождения электрона в данной области атома или электронной плотностью.


Решение уравнения Шредингера возможно лишь при вполне определенных дискретных значениях энергии электрона (Е1, Е2, Е3 и т.д.), то есть энергия электрона квантуется. Из уравнения Шредингера находят полную энергию электрона Е и зависимость волновой функции ψ (и ψ2) от координат х, у и z, то есть определяют распределение электронной плотности в атоме. Решая уравнение Шредингера, можно для данного значения энергии электрона Е1 и заданных значений х, у, z рассчитать значение ψ, а затем и ψ2, то есть найти вероятность нахождения электрона в данном месте атомного пространства (или в данном объеме ∆V, если найти произведение ψ2•∆V). Рассчитывая значения ψ при других значениях энергии (Е2, Е3 и др.), можно описать движение электрона в атоме.


Однако строгое точное решение уравнения Шредингера возможно только для одноэлектронных систем, например, для атома водорода. В более сложных системах применяют приближенные методы, которыми пользуется квантовая химия.


Таким образом, решая уравнение Шредингера, можно получить энергетические уровни и волновые функции, которые описывают движение электронов в атоме.


Волновую функцию φ(х, у, z), определяющую область наиболее вероятного нахождения электрона в атоме, называют атомной орбиталью.


Атомные орбитали представляют собой математические волновые функции φ(х, у, z), по-разному зависящие от координат х, у, z. Такие функции удобно изображать графически в форме сферы, гантели и др. Эти изображения для кратности тоже называют атомными орбиталями. Но нужно помнить, что атомная орбиталь – это математическая волновая функция пространственных координат х, у, z. 


Представление о движении частицы в квантовой механике резко отличается от классической механики. Квантовая механика оперирует с вероятностями нахождения микрочастицы и ничего не говорит о траектории движения частицы, её координатах и скорости в тот или иной момент времени, так как эти понятия в квантовой механике не имеют смысла. Поэтому вместо выражения «движение электрона» в атоме (или молекуле) употребляют термин «состояние электрона» в атоме. В то же время в квантовой механике сохраняют свое значение понятия массы, энергии импульса микрочастицы.

Принцип неопределенности Гейзенберга


Одним из основных положений квантовой механики, объясняющим корпускулярно-волновую двойственность микрочастиц, является принцип неопределенности, установленный в 1927 г. В.Гейзенбергом:


║невозможно одновременно точно определить местоположение ║микрочастицы (её координаты) и её скорость.


Математическое выражение принципа неопределенности имеет вид:






∆х • ∆ν ≥ 
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(9.4),

то есть произведение неопределенности координаты ∆х и скорости ∆ν не может быть меньше некоторой постоянной величины 
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, где m – масса микрочастицы, например, электрона, h – постоянная Планка, ∆х – неопределенность положения микрочастицы (значения её координаты х в данный момент времени), ∆ν – неопределенность скорости микрочастицы.


Из соотношения (9.4.) следует, что чем точнее определена координата (местоположение) микрочастицы (то есть чем меньше неопределенность ∆х), тем менее точно определена скорость ν микрочастицы (то есть больше ∆ν), и наоборот: чем точнее определена скорость (меньше ∆ν), тем более неопределенно местоположение частицы (больше ∆х). Так, если положение электрона в атоме определено с точностью ∆х = 10-12 м (диаметр атома порядка 10-10 м, то есть положение электрона определено достаточно точно), то неопределенность в скорости ∆ν будет равна 58 000 км/с (при скорости электрона примерно 2000 км/с), то есть ошибка в определении скорости в 29 раз больше, чем сама скорость, поэтому скорость в данном случае не определена (величина скорости очень неопределенна).


Для макрочастиц, имеющих большую массу, величина отношения 
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 очень мала, поэтому ∆х и ∆ν тоже ничтожно малы. Следовательно, для макрочастиц справедливы законы классической механики (законы Ньютона и др.), в рамках которых скорость ν и местоположение макрочастицы могут быть точно определены одновременно.

Квантово-механическая модель электрона.

Электронное облако


На основании принципа неопределенности Гейзенберга характер движения электрона, имеющего волновой характер, не может быть точно фиксирован. Представление об электроне как о материальной частице, движущейся в атоме по определенным орбитам (согласно модели атома Резерфорда и Бора) не соответствует истине, поэтому неправильно. Это представление поэтому должно быть заменено современным представлением о движении электрона в атоме, при котором рассматривается лишь вероятность нахождения электрона в том или ином месте атома (и эта вероятность нахождения пропорциональна квадрату волновой функции ψ2). Поэтому правильнее рассматривать изображение электрона, «размазанного» (распределенного) по всему объему атома в виде электронного облака, плотность которого в различных точках пространства (атома) определяется величиной ψ2. Чем плотнее расположены точки в том или ином месте атома, тем больше величина ψ2, то есть больше вероятность нахождения в этом месте электрона, тем больше плотность электронного облака.

║
Таким образом, электронное облако – это квантово-механическая модель, описывающая состояние электрона в атоме.
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Рис. 9.1. Электронное облако атома водорода.


Электронное облако (рис. 9.1.) можно интерпретировать следующим образом. Допустим, что в какой-то момент времени сфотографировали положение электрона в атоме водорода и на фотографии это отразится в виде точки. Фотографируя положения электрона через малые промежутки времени тысячи раз, получим множество точек в атоме водорода, напоминающих облако. Очевидно, облако окажется наиболее плотным там, где наибольшее число точек, то есть в областях наиболее вероятного нахождения электрона.


Следует отметить, что электронное облако не имеет определенных, четко очерченных границ: даже на большом расстоянии от ядра атома существует вероятность нахождения электрона, хотя и очень малая. Поэтому электронное облако изображают в виде граничной поверхности, охватывающей примерно 90% электронного облака (то есть в этом пространстве сосредоточено примерно 90% заряда и массы электрона). При этом обозначение электронной плотности с помощью точек опускают. Именно форму и размеры граничной поверхности принято считать формой и размерами электронного облака.


В настоящее время вместо выражения «орбита» для электрона пользуются термином «орбиталь», которая обозначает отвечающее закона квантовой механики распределение вероятности пребывания электрона в пространстве, определяемое соответствующей волновой функцией ψ. Волновую функцию, характеризующую орбиталь, часто для краткости тоже называют орбиталью. 

║
Пространство вокруг ядра, в котором наиболее вероятно пребывание электрона в атоме, называется орбиталью.

Характеристика энергетического состояния

электрона системой квантовых чисел


Изучение атомных орбиталей, рассчитанных с помощью уравнения Шредингера, показало, что характер движения электрона в атоме определяется значениями четырех квантовых чисел: n – главное квантовое число, ℓ - орбитальное квантовое число, me – магнитное квантовое число, ms – спиновое квантовое число.


Главное квантовое число n характеризует общий запас энергии электрона, размеры электронного облака (орбитальный радиус, то есть расстояние от ядра атома до наиболее удаленной точки атомной орбитали) –и его удаленность от ядра. Энергия электрона в атоме может принимать только определенные значения, то есть она квантована, поэтому главное квантовое число принимает положительные целочисленные значения: 

n = 1, 2, 3… Наименьшей энергией электрон обладает при n = 1, с увеличением n энергия электрона возрастает.

║
Состояние электрона в атоме, характеризующееся определенным значением главного квантового числа n, называется энергетическим уровнем электрона в атоме.


Если n = 1, то электрон находится на первом энергетическом уровне; если n = 2, то на втором энергетическом уровне и т.д. При этом чем больше значение главного квантового числа (то есть больше номер энергетического уровня), тем больше энергия электрона в атоме, тем больше размер электронного облака (больше орбитальный радиус), а значит больше электронное облако удалено от ядра атома.


Электроны, характеризующиеся одним и тем же значением n, образуют в атоме электронные облака приблизительно одинаковых размеров, поэтому можно говорить о существовании в атоме электронных слоёв, отвечающих определенным значениям n.


Номер главного квантового числа n совпадает с номером периода, в котором находится данный химический элемент в таблице Д.И.Менделеева.


Орбитальное (побочное) квантовое число ℓ.


Произвольной не может быть не только энергия электрона в атоме, но произвольной не может быть также и форма электронного облака. Для характеристики формы атомной орбитали, а, следовательно, и формы электронного облака вводится орбитальное (называется также побочным или азимутальным) квантовое число ℓ. Оно принимает значения целых чисел от 0 до (n – 1), то есть ℓ = 0, 1, 2… (n – 1). Это квантовое число определяет орбитальный момент количества движения электрона 
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(9.5).


Обычно численные значения орбитального квантового числа ℓ заменяют для удобства буквами в соответствии со схемой:

Орбитальное квантовое число ℓ
0
1
2
3
4
5

Буквенное обозначение энергетического подуровня
s
p
d
f
g
h

║
Состояние электрона в атоме, характеризующееся определенным значением орбитального квантового числа ℓ, называется энергетическим подуровнем электрона в атоме.


Если ℓ = 0, то это S – подуровень, если ℓ = 1, то р – подуровень  и т.д. Электроны, характеризующиеся значениями ℓ = 0, 1, 2, 3 называют соответственно S – электронами (находятся на S – подуровне), р – электронами (находятся на р – подуровне), d – электронами и f – электронами.


Для каждого значения главного квантового числа n орбитальное квантовое число ℓ принимает значения от 0 до (n – 1), поэтому различным значениям n отвечает разное число возможных значений ℓ. Так, при n = 1 возможно только одно значение ℓ = 0, соответствующее S – подуровню, то есть на первом энергетическом уровне только один S – подуровень. При n=2 орбитальное число ℓ может быть равно 0 и 1, то есть на втором энергетическом уровне – два подуровня (S- и р-подуровни). При n = 3 возможные значения ℓ = 0, 1, 2, то есть на третьем энергетическом уровне – три подуровня (s-, p- и d- подуровни), а на четвертом энергетическом уровне – 4 подуровня (s-, p-, d- и f – подуровни). Таким образом, число подуровней на данном энергетическом уровне равно номеру этого уровня, так как данному значению главного квантового числа n соответствует n различных возможных значений орбитального квантового числа ℓ, а каждое значение ℓ характеризует энергетический подуровень.


Согласно квантово-механическим расчетам s-орбитали (ℓ = 0) и s-электронные облака имеют форму шара, то есть характеризуются сферической симметрией:
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Рис. 9.2. Форма s-орбитали (s – электронного облака).


Атомные р-орбитали (их три) имеют форму гантели (объемной восьмёрки):
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Рис. 9.3. Форма р-орбитали (показаны знаки волновой функции ψ).

Атомные d-орбитали (электронные облака d-электронов) и тем более f-орбитали имеют более сложные формы:
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Рис. 9.4. Форма d – орбитали (показаны знаки волновой функции ψ).


Таким образом, орбитальное квантовое число ℓ характеризует форму орбитали (электронного облака) и распределение электронов данного энергетического уровня по энергетическим подуровням.


При обозначении состояния электрона в атоме главное квантовое число n пишут цифрой перед символом (буквой) орбитального квантового числа. Например, обозначение 2р означает электрон, у которого n = 2 и ℓ=1. 


Магнитное квантовое число me. Оно характеризует пространственную ориентацию орбиталей (электронных облаков), то есть расположение орбитали в пространстве (квантовое число me называется магнитным, так как от него зависит проекция орбитального магнитного момента количества движения электрона, то есть зависит взаимодействие магнитного поля электрона с внешним магнитным полем).


Магнитное квантовое число me принимает значения всех целых чисел от -ℓ до +ℓ, включая ноль. Таким образом, для разных значений ℓ число возможных значений me различно, а значит число возможных расположений орбиталей в пространстве тоже различно. Таким образом, магнитное квантовое число характеризует число атомных орбиталей на данном энергетическом подуровне. Так, если ℓ = 0 (S-подуровень), то 
me = 0, то есть принимает одно значение – это означает, что на S-подуровне находится одна S-орбиталь (□). Если ℓ = 1 (то есть р-подуровень), то 
me = -1, 0, + 1, то есть принимает три значения, то есть на р-подуровне – 3 орбитали (□□□): одна орбиталь расположена по оси х, другая – по оси у и третья – по оси z.


Если ℓ = 2 (d – подуровень), то me = -2, -1, 0, +1, +2, то есть на d-подуровне находятся пять орбиталей. Аналогично на f-подуровне (ℓ = 3) будет семь орбиталей (□□□□□□□).


Общее число атомных орбиталей данного энергетического подуровня равно 2ℓ + 1, а число орбиталей данного энергетического уровня равно n2.


Таким образом, электроны в атоме группируются в данном энергетическом уровне по энергетическим подуровня, а в подуровнях – по атомным орбиталям.


Для характеристики атомной орбитали достаточно указать значения трех квантовых чисел, поэтому можно дать следующее определение орбитали:


║состояние электрона в атоме, характеризующееся определенными значениями квантовых чисел n, ℓ и me, то есть определенными размерами, формой и определенной ориентацией в пространстве, называется атомной электронной орбиталью.


Например, 2рх – орбиталь – это состояние электрона в атоме, для которого n = 2, ℓ = 1 и me = +1, то есть р-орбиталь второго энергетического уровня, имеет форму гантели (р – подуровень) и направлена по оси х.


Спиновое квантовое число ms. Квантовые числа n, ℓ и me не полностью характеризуют движение электрона в атоме. Изучение атомных спектров показало, что электрон характеризуется еще одним квантовым числом, не связанным с движением электрона вокруг ядра.


Как показывает опыт, электрон имеет фундаментальное свойство, называемое спином (от английского spin – кручение, вращение). Спин характеризует собственный момент количества движения электрона. Упрощенно спин можно представить как вращение электрона вокруг собственной оси. Оказалось, что электрон вращается в атоме не только вокруг ядра, но и имеет собственное вращение вокруг своей оси: электрон может при этом вращаться или по часовой стрелке, или против часовой стрелки). Как показал опыт, проекция собственного момента количества движения электрона может иметь два значения, поэтому введено еще спиновое квантовое число ms, которое тоже имеет два значения: +
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, то есть отличаются, как и остальные квантовые числа, на единицу (знаки «плюс» и «минус» соответствуют вращению электрона по часовой стрелке и против часовой стрелки).


Графически спин электрона обозначается стрелкой. Обозначение ↓↑ показывает, что это два электрона с антипараллельными спинами, то есть у одного электрона ms = +
[image: image11.wmf]2
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 (вращение, например, по часовой стрелке), а у другого электрона ms = -
[image: image12.wmf]2
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 (вращение электрона против часовой стрелки).


Таким образом, состояние электрона в атоме полностью характеризуется четырьмя квантовыми числами – n, ℓ, me и ms, которые определяют и энергию электрона, и форму электронного облака, и расположение этого электронного облака в пространстве, и спин электрона (собственный момент количества движения электрона). Четыре квантовых числа полностью характеризуют движение электрона в атоме, то есть различные типы пространственного квантования при движении одного электрона в атоме. Никаких других независимых от квантовых чисел характеристик у этого движения электрона не может быть.

║
Состояние электрона, определяемое четырьмя квантовыми числами n, ℓ, me и ms, называется квантовым состоянием электрона в атоме.

Порядок заполнения электронами энергетических уровней,

подуровней и орбиталей в многоэлектронных атомах


Электроны в атоме распределяются в соответствии со значениями четырех квантовых чисел n, ℓ, me и ms, а также с учетом некоторых правил (или принципов).


ПРИНЦИП Паули. Состояние электрона в многоэлектронных атомах всегда отвечает квантовомеханическому закону, сформулированному в 1925 г. Паули и называемый принцип (запрет) Паули:

║ в атоме (или молекуле) не может быть даже двух электронов, у которых 

║ все четыре квантовых числа (n, ℓ, me и ms) были бы одинаковыми.


Иными словами, данным значениям квантовых чисел n, ℓ, me и ms может характеризоваться лишь один электрон. Для любого другого электрона в этом атоме должно быть иным значение хотя бы одного из четырех квантовых чисел.


Из принципа Паули следует, что на одной атомной орбитали, которая характеризуется определенным значением n, ℓ и me, может быть не более двух электронов с антипараллельными спинами (то есть у одного электрона значение ms = +
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 а у другого – ms = -
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). Два таких электрона, находящиеся на одной орбитали 

↑↓

называются спаренными электронами. Если же атомная орбиталь занята одним электроном

↑

то он называется неспаренным электроном.


Принцип (запрет) Паули ограничивает число электронов в атоме, обладающих данным значением главного квантового числа n, так как может быть только ограниченное число не повторяющих друг друга комбинаций величин n, ℓ, me и ms. Максимальное число электронов в атоме на данном энергетическом уровне равно 2n2.


ПРАВИЛО Т.Хунда. Это правило определяет порядок заполнения электронами орбиталей данного подуровня. Оно утверждает о том, что 

║ при устойчивом (невозбужденном) состоянии атома абсолютное значение 

║ суммарного спина электронов в пределах энергетического подуровня 

║ должно быть максимальным (то есть орбитали данного подуровня 

║ заполняются сначала неспаренными электронами).


Например, на трех орбиталях р-подуровня три электрона можно разместить тремя способами:

а)
↑
↑
↑

б)
↑
↓
↑

в)
↑↓
↑



Абсолютное значение суммарного спина равно:


а) │
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 + 
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 + 
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│ = 
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б) │
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 - 
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 + 
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│ = 
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в) │
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 - 
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 + 
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│ = 
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Абсолютное значение суммарного спина больше всех для способа (а), когда электроны распределяются по одному на каждой орбитали и спины у них параллельны (все стрелки направлены вверх или вниз). Опыт как раз подтверждает, что самому устойчивому (основному) состоянию атома будет соответствовать схема «а». 


Необходимо отметить, что правило Хунда не запрещает другого распределения электронов в пределах энергетического подуровня. Но при другом распределении электронов (например, схема «в») атом будет находиться в возбужденном (неустойчивом) состоянии, при этом энергия атома будет иметь большее значение, чем в невозбужденном, основном состоянии.


ПРИНЦИП наименьшей энергии:

║ электроны в невозбужденном атоме распределяются по атомным орбиталям таким образом, чтобы суммарная энергия атома была минимальна.


Согласно этого принципа, электроны распределяются в атоме последовательно от ядра к периферии по мере увеличения энергии электрона. Иными словами, электроны сначала заполняют орбитали с меньшей энергией, затем заполняют орбитали с большим запасом энергии, то есть электроны заполняют орбитали по мере увеличения их энергии. При этом атом в целом будет обладать минимальным значением энергии, то есть находиться в самом устойчивом состоянии.


Состояние атома, при котором атом обладает минимальной энергией, называется основным или невозбужденным состоянием атома.


Существуют два правила русского ученого В.М.Клечковского, которые позволяют определить орбитали с меньшим запасом энергии и которые по принципу наименьшей энергии будут заполняться электронами в первую очередь.


Первое правило Клечковского:


Минимальным запасом энергии обладают атомные орбитали энергетического подуровня, для которого сумма главного и орбитального квантовых чисел (n + ℓ) наименьшая.


Например, для 4S – орбитали n + ℓ = 4 + 0 = 4, а для 3d-орбитали n + ℓ = 3 + 2 = 5. Следовательно, 4s-орбиталь имеет энергию меньше и электроны сначала будут заполнять 4s-орбиталь, а затем орбиталь 3d-подуровня.


Второе правило Клечковского:


Если для нескольких энергетических подуровней сумма главного и орбитального квантовых чисел (n + ℓ) одинакова, то меньшим запасом энергии обладают орбитали энергетического подуровня, для которого меньше главное квантовое число n.


Таким образом, при одинаковых величинах суммы (n + ℓ) энергия электрона тем меньше, чем меньше значение главного квантового числа n. Поэтому в этом случае энергетические подуровни будут заполняться электронами последовательно в направлении возрастания главного квантового числа n.


В соответствии со вторым правилом Клечковского из двух подуровней (3d и 4р, для которых n + e = 5) сначала должен заполняться электронами 3d-подуровень (n = 3), а затем 4р-подуровень (n = 4).


В соответствии с принципом наименьшей энергии и правилами Клечковского энергетические подуровни в порядке увеличения энергии располагаются в следующий ряд:

1s<2s<2p<3s<3p<4S<3d< 4p<5s<4d<5p<6s<5d≈4f<6p<7s<6d≈5f<7p
(9.6).

В такой же последовательности электроны будут заполнять орбитали подуровней в атомах.

Электронные формулы и электронно-структурные 

схемы атомов


На основании современной теории строения атома установлены электронные структуры атомов всех элементов. Электроны с одинаковым значением главного квантового числа n образуют электронный слой, то есть все они находятся на данном энергетическом уровне. В каждом энергетическом уровне электроны распределяются на подуровнях. Число энергетических подуровней на данном уровне равно номеру этого энергетического уровня. В энергетическом подуровне электроны распределяются по атомных орбиталям и на каждой орбитали могут находиться максимально два электрона с антипараллельными спинами.


В виде, наиболее близком к натуральному, внешнюю электронную оболочку атомов изображают с помощью атомных орбиталей, на которых стрелками изображены находящиеся в этих орбиталях электроны (рис. 9.5.). Очевидно, что такое представление хотя и наглядно, но громоздко и трудоёмко.
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Рис. 9.5. Изображение внешней электронной конфигурации невозбужденного атома азота с помощью атомных орбиталей соответствующей геометрической формы.
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Более удобны и достаточно наглядны изображения внешней электронной оболочки атома с помощью квантовых ячеек в виде кружка или квадрата.


Рис. 9.6. Изображение внешней электронной оболочки невозбужденного атома азота с помощью квантовых ячеек в виде кружка.


Но и здесь высота энергетических подуровней не отображена. Наиболее просто распределение электронов в атоме, то есть электронную конфигурацию атома, можно представить в виде электронной формулы атома. Электронная формула атома показывает распределение электронов в атоме по энергетическим уровням и энергетическим подуровням, например, 1s22s22p3 (читается «один эс два, два эс два, два πэ три»). Электронная формула записывается в одну строчку: цифрами 1 и 2 перед буквами указываются номера энергетических уровней (значение главного квантового числа n), буквы s и р обозначают энергетические подуровни, а показатели степени 2 и 3 (верхние цифры) показывают число электронов в данном подуровне. Электронную формулу записывают в порядке повышения энергии в подуровнях (энергия 1s < 2s < 2p). Таким образом, электронная формула 1s22s22p3 показывает, что в данном атоме два электрона находятся в квантовой ячейке s-подуровня первого энергетического уровня, а пять электронов (2s22p3) находятся на втором энергетическом уровне, причем два электрона расположены в s-подуровне и три электрона находятся в ячейках р-подуровня.


Распределение электронов в атоме можно выразить также в виде электронно-структурной схемы атома (энергетической диаграммы), которая показывает распределение электронов не только по энергетическим уровням и энергетическим подуровням (как и электронная формула атома), но и по атомным орбиталям. Здесь также показаны значения энергии электронов в энергетических подуровнях. Электронно-структурная схема более наглядна и информативна, чем электронная формула атома.


В электронно-структурной схеме атома приняты следующие обозначения: квадрат (клетка) или «квантовая ячейка» (□) обозначает атомную орбиталь, стрелка обозначает электрон, направление стрелки обозначает ориентацию спина электрона, пустая клетка обозначает свободную орбиталь. При этом орбитали различных энергетических подуровней на схеме изображаются со сдвигом по вертикали, чтобы наглядно показать возрастание энергии в ряду подуровней: 1s < 2s < 2p…


В качестве примера рассмотрим распределение электронов в атоме калия К. Порядковый номер элемента калия в таблице Д.И.Менделеева Z = 19. Значит атом калия имеет 19 электронов. Эти электроны размещают по квантовым ячейкам (орбиталям), используя правила заполнения, рассмотренные выше. Первые два электрона помещают на самый нижний энергетический уровень 1s в соответствии с принципом наименьшей энергии. Другие электроны не могут находиться в квантовой ячейке 1s согласно принципу Паули. Следующие два электрона располагают на втором энергетическом уровне в квантовой ячейке 2s, а следующие шесть электронов расселяются на трех р-орбиталях второго энергетического уровня. Первые два энергетических уровня будут полностью заполнены электронами. Из девяти оставшихся электронов два электрона размещают на 3s-орбитали, а шесть электронов распределяются на трех орбиталях р-подуровня третьего энергетического уровня. На третьем энергетическом уровне имеется еще пять свободных 3d-орбиталей, но их энергия больше, чем энергия 4s-орбитали (в соответствии с первым правилом Клечковского), поэтому последний, девятнадцатый электрон размещен на 4s-орбитали (по принципу наименьшей энергии), а все пять 3d-орбитали останутся незаполненными.


Электронная формула атома калия выглядит следующим образом: 

1s22s22p63s23p64s1.
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Рис. 9.7. Электронно- структурная схема атома калия.


Калий является s-элементом, так как в последнюю очередь заполнеются электронами 4s-подуровень. Он находиться в 4 периоде таблицы Д.И.Менделеева, так как внешний энергетический уровень, заполняемый электронами, четвертый уровень (n = 4) и в главной IA группе, так как у калия один валентный электрон на внешнем энергетическом уровне (4s1).

Основное, возбужденное и ионизированное состояние атома


Электрон, находясь в невозбужденном состоянии, имеет минимальный запас энергии и наибольшую прочность связи с положительным ядром атома. При этом электрон находится ближе к ядру. Находясь в невозбужденном состоянии, электрон не излучает и не поглощает энергию, поэтому атом в целом устойчив.


Состояние атома, при котором атом обладает минимальной энергией, называется основным состоянием. На рис. 9.8. приведена электронно-структурная схема атома углерода, соответствующая основному (невозбужденному) состоянию атома этого элемента, то есть электроны распределены по орбиталям в соответствии с принципом наименьшей энергии. Это будет самое устойчивое энергетическое состояние атома углерода.
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Рис. 9.8. Электронно-структурная схема атома углерода в основном состоянии.


При получении энергии извне один электрон с 2s-орбитали переходит на свободную 2р-орбиталь, энергия которой больше, чем энергия 2s-орбитали. Это будет возбужденное состояние электрона, а значит и атома в целом. В возбужденном состоянии атома электроны занимают новые квантовые ячейки, не подчиняясь принципу наименьшей энергии. Соответственно изменяются электронные формулы и электронно-структурные схемы атомов:

С: 1s22s22p2 
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Рис. 9.9. Электронно-структурная схема атома углерода в возбужденном состоянии.


В возбужденном состоянии электрон неустойчив и снова стремится возвратиться в исходное (основное) состояние, при этом энергия выделяется.


Существует также ионизированное состояние атома. Так, атом натрия может отдать один валентный электрон, превратившись в положительный катион Na+:
Na – 1e → Na+.


В этом случае электронные формулы атома Nao и иона Na+ будут иметь вид:


Na:
1s22s22p63s1,


Na+:
1s22s22p63so.

Атомы неметаллов могут принимать электроны, превращаясь при этом в отрицательные ионы, например, So + 2e → S2-. Электронные формулы атома серы и аниона S2- будут иметь вид:


So:
1s22s22p63s23p4,


S2-:
1s22s22p63s23p6.

Периодическая система химических элементов и 

периодический закон Д.И.Менделеева


Русский ученый Д.И.Менделеев в 1869 г. открыл один из важнейших законов природы – закон периодичности свойств элементов, который называется периодическим законом Д.И.Менделеева. Сопоставляя свойства различных элементов и их соединений, Д.И.Менделеев обнаружил систематическую повторяемость этих свойств при увеличении атомной массы элемента, периодическое изменение свойств элементов и их соединений с изменением величин атомных масс элементов.


Опираясь на периодический закон, Д.И.Менделеев построил периодическую систему химических элементов, графическим изображением этой системы является таблица химических элементов. Столбцы этой таблицы образовали группы сходных по свойствам элементов. Периодический закон Д.И.Менделеев установил в то время, когда теории Резефорда и Бора, а также квантовой механики не было и атом считался неделимой частицей. Но гениальность Д.И.Менделеева заключалась в том, что он открыл связь между элементами и их свойствами. Ему удалось правильно определить место каждого элемента в своей таблице. Современная формулировка периодического закона главной характеристикой атома считает положительный заряд ядра, от которого зависят все свойства элемента и его положение в периодической системе элементов, в то время как Д.И.Менделеев определял место каждого элемента в таблице элементов в соответствии с его атомной массой, хотя положительный заряд ядра атома соответствует его порядковому номеру в таблице Д.И.Менделеева. Современная теория строения атомов объясняет периодическое изменение свойств элементов (и их соединений) периодическим повторением строения внешней электронной оболочки атома (внешнего электронного слоя) при возрастании положительных зарядов ядер атомов от 1 до 116. А так как от строения внешних электронных оболочек зависят химические и другие свойства элементов, то они также периодически повторяются. В этом и состоит физический смысл периодического закона Д.И.Менделеева. Таким образом, строение внешней электронной оболочки атома, а следовательно, химические свойства элементов находятся в периодической зависимости от положительного заряда ядра атома.


Вначале периодический закон элементов считался эмпирическим, то есть сформулированным на основе обобщения экспериментальных данных об элементах и их соединениях. Но этот закон послужил основной предпосылкой появления и создания квантовой механики. После создания квантово-механической теории атома оказалось, что периодический закон может быть выведен из этой теории. Последовательно застраивая электронные оболочки атомов с увеличением заряда ядра Z, используя при этом правила квантовой механики (принцип Паули, наименьшей энергии и др.), можно вывести периодический закон и распределить химические элементы по периодам и группам периодической системы элементов.


Так, атом водорода (Z = 1) имеет 1 электрон и его электронная формула 1s1. На атоме гелия (Z = 2) заканчивается заполнение электронами 1s-орбитали первого энергетического уровня (n = 1), что соответствует в таблице Д.И.Менделеева завершению первого периода элементов.


У следующего атома лития, имеющего Z = 3, начинает заполняться электронами второй энергетический уровень с главным квантовым числом n=2. В периодической системе это отвечает началу второго периода элементов. Электронная формула лития 1s22s1. На атоме неона (Z = 10), имеющего электронную формулу 1s22s22p6, заканчивается заполнение электронами второго энергетического уровня. В периодической системе это отвечает завершению второго периода элементов, в котором содержится 8 элементов, так как на четырех орбиталях второго энергетического уровня может разместиться не более 8 электронов.


На основе квантово-механических законов можно построить электронные оболочки атомов всех остальных элементов и распределить элементы по периодам и группам. Структура периодической системы связана с электронной структурой химических элементов.


Каждый химический элемент в таблице Д.И.Менделеева занимает одну клетку, в которой указан химический знак элемента (символ элемента), его название, значение относительной атомной массы и его порядковый (атомный) номер. Горизонтальные ряды элементов называются периодами, а вертикальные столбцы – группами. Это основные структурные единицы периодической системы элементов. Таким образом, каждый химический элемент имеет свой порядковый номер, находится в определенном периоде и определенной группе элементов.


В соответствии с периодическим изменением свойств элементов периодическая система элементов состоит из семи периодов.


Период – это горизонтальный ряд элементов, расположенных в порядке возрастания их атомных номеров, начинающийся щелочным металлом (за исключением первого периода) и заканчивающийся инертным (благородным) газом.


Например, третий период начинается натрием и заканчивается аргоном, которому предшествует типичный неметалл (хлор). Переход от Li к F, от Na к Cl и т.д. связан с постепенным ослаблением металлических свойств и усилением неметаллических свойств. Благородный газ является элементом, отделяющим типичный неметалл данного периода от типичного металла, открывающего следующий период. Номер периода в таблице Д.И.Менделеева равен главному квантовому числу n внешнего энергетического уровня, заполняемого электронами в этом периоде. Другими словами, номер периода указывает на число энергетических уровней, на которых находятся электроны в атоме данного элемента – в этом заключается физический смысл номера периода. Например, у всех элементов 2 периода число энергетических уровней, содержащих электроны, равно двум и внешний энергетический уровень у них второй (n=2). Таким образом, по электронной формуле внешней электронной оболочки атома можно определить, к какому периоду относится элемент, если даже о его свойствах ничего не известно.


Периоды пронумерованы, как правило, арабскими цифрами и содержат определенное число химических элементов. Периоды 1, 2, 3, 4, 5, 6 содержат соответственно 2, 8, 8, 18, 18, 32 элемента, седьмой период не завершен. Первые три периода называются малыми. Остальные четыре периода, содержащие более 8 химических элементов, называются большими периодами.


По вертикали периодическая система элементов подразделяется на группы. В варианте периодической системы, представленным на форзаце, 18 групп, пронумерованные арабскими цифрами. Кроме того, группы имеют традиционную нумерацию римскими цифрами, сохранившуюся еще с первых таблиц самого Д.И.Менделеева, от I до VIII с добавлением букв А и В.


В группах объединены элементы, имеющие сходное электронное строение внешнего энергетического уровня и в одну группу периодической системы входят элементы с однотипной электронной конфигурацией внешней оболочки атома. Например, внешняя электронная оболочка элементов IVA группы имеет общую электронную формулу ns2np2. Именно однотипная структура наружного электронного слоя предопределяет близость свойств элементов, входящих в одну группу.


Группы А называются главными группами. Они включают все элементы первых трех (малых) периодов, а также нижестоящие элементы больших периодов. В главные группы входят s- и р-элементы. В качестве валентных электронов у них выступают электроны внешнего энергетического уровня. В этих группах находятся как металлы, так и неметаллы. Некоторые главные группы имеют свои собственные названия. Так, IA группа – это группа щелочных металлов, VII A группа – группа галогенов, VIII A – группа благородных газов и т.д.


Группы В называются побочными группами, в них расположены d-элементы, все они являются металлами. Валентными электронами у них являются электроны s-орбитали внешнего энергетического уровня и электроны d-орбиталей предпоследнего энергетического уровня, например, у марганца 3d54s2.


Различия в электронном строении атомов элементов групп А и В обуславливает и различия в химических свойствах. Например, возьмем элементы групп VII A (галогены) и VII В (группа марганца). Галогены имеют на внешнем энергетическом уровне 7 валентных электронов (ns2np5) и поэтому являются неметаллами. Элементы группы VII B имеют на внешнем энергетическом уровне всего 2 электрона (валентная электронная структура у них (n – 1)d5ns2), поэтому эти элементы являются металлами. Но элементам VIIA и VIIB группам присущи и общие свойства, что объединяет их в одну группу с одинаковым номером VII. Имея 7 валентных электронов, которые они могут использовать в химических реакциях, они имеют высшую степень окисления (кроме фтора) в соединениях равную +7 и эти соединения обладают сходными свойствами.


Номер группы, как правило, указывает максимальное число электронов, которое может участвовать в образовании химических связей (такие электроны называют валентными) – в этом состоит физический смысл номера группы.


Таким образом, группа представляет собой вертикальный ряд элементов, расположенных в порядке возрастания положительных зарядов ядер атомов и содержащих одинаковое число валентных электронов и поэтому имеющих сходные химические и некоторые другие свойства.


Так как периоды содержат разное число элементов, поэтому вследствие различия периодов по длине и другим признакам существует много способов их относительного расположения в таблице. Известен ряд вариантов периодической системы элементов. Чаще всего применяется короткопериодный вариант и длиннопериодный вариант. В короткопериодном варианте таблицы есть большие и малые периоды, каждый большой период состоит из двух рядов, а семейства f-элементов (лантаниды и актиниды) помещают вне общей таблицы, отмечая лишь в клетке для лантана и актиния их положение в периодической системе элементов. В таблице элементов 8 групп и каждая группа делится на главную и побочную подгруппы.


Используется также длиннопериодный вариант таблицы элементов, в котором одинаково расположены начала (щелочные металлы) и концы (благородные газы) всех периодов. Все периоды состоят из одного ряда, элементы в периоде следуют один за другим в порядке возрастания их атомных номеров, f-элементы не выносятся из общей таблицы.

Периодический характер изменения некоторых

свойств атомов элементов в периодической системе

химических элементов


Периодическая система химических элементов представляет собой наглядный пример проявления различного рода периодичности свойств элементов. Периодичность свойств элементов в таблице Д.И.Менделеева соблюдается по горизонтали (в периоде, например, слева направо), по вертикали (в группе, например, сверху вниз), то есть какое-то свойство атома усиливается или ослабевается, но периодичность изменения свойств элементов сохраняется.

1. 
Есть много свойств атомов элементов, которые находятся в периодической зависимости от положительного заряда ядра атомов и закономерно изменяются в зависимости от строения электронных оболочек атомов. В каждом периоде наблюдается повторяемость изменений этих свойств. Важнейшими свойствами атомов являются его радиус, энергия ионизации, энергия сродства к электрону и электроотрицательность.

2. Атомные и ионные радиусы

При рассмотрении простых веществ и органических соединений обычно используется понятие об атомных радиусах, а при изучении неорганических соединений, имеющих ионное строение, используют представления об ионных радиусах.

Радиусы атомов (ионов) определяют размер атома (иона) и удаленность внешних электронов от ядра. Радиусы атомов и ионов являются условными величинами, так как с точки зрения квантовой механики атом не имеет строго определенных границ из-за отсутствия точных размеров орбиталей его электронов. Поэтому атом не имеет абсолютного радиуса, а определяют относительные радиусы атомов (ионов).

Радиусы атомов и ионов определяют в молекулах (Н2, HCl) или ионных кристаллах (NaCl, KBr), исходя из межъядерного расстояния двух атомов, образующих между собой связь. Такие радиусы называются эффективными (то есть проявляющими себя в действии). Например, атом А образует химическую связь с атомом В. Тогда радиус атома А равен половине межъядерного расстояния в молекуле АВ, то есть половине длины связи в молекуле АВ. С другим атомом Д атом А образует молекулу АД и половина межъядерного расстояния в молекуле АД будет равна радиусу атома А и этот радиус будет другой по сравнению с молекулой АВ. С другими атомами (С, Е и т.д.) атом А будет иметь другие значения радиуса. Тогда за радиус атома А берется среднее значение радиуса для различных соединений (АВ, АД, АС, АЕ и т.д.).

Для ионных соединений (К2SO4, KCl) говорят о радиусе ионов. Радиус катиона (К+, Na+) всегда меньше, чем радиус соответствующего атома (К, Na), а радиус аниона (Cl−, S2-) больше радиуса соответствующего атома (Cl, S).

В таблице Д.И.Менделеева радиусы атомов в зависимости от положительного заряда ядер атомов изменяются периодически.

В любой группе таблицы Д.И.Менделеева сверху вниз число электронных слоев (энергетических уровней) в атоме при переходе от одного элемента к другому увеличивается, поэтому увеличивается удаление внешних электронов от ядра (с увеличением главного квантового числа n энергия электрона возрастает), поэтому радиус (размер) атома увеличивается. В то же время в любой группе сверху вниз возрастает положительный заряд ядра, поэтому в соответствии с законом Кулона притяжение отрицательных электронов к положительно заряженному ядру возрастает и в результате электронные слои сжимаются, вследствие чего размер атома должен уменьшаться. Однако рост радиуса атома с увеличением числа электронных слоев в атоме происходит быстрее, чем уменьшение радиуса атома за счет роста заряда ядра (и отрицательного заряда всех электронов атома). В результате с увеличением порядкового номера элемента в группе (то есть сверху вниз) радиус атомов увеличивается; увеличиваются также радиусы однотипных ионов (например, от 0,068 нм у Li+ до 0,165 нм у Cs+). Однако необходимо отметить, что в главных группах IA – VIIIA радиусы атомов (сверху вниз) увеличиваются довольно значительно, в то время как в побочных группах IB – VIIIB радиусы атомов при переходе от элемента 5 периода к элементу 6 периода (например, от Мо к W) практически не увеличиваются или даже немного уменьшаются (например, при переходе от Zr к Hf), что объясняется лантаноидным сжатием атома.

В периоде по мере увеличения положительного заряда ядра атомов, то есть слева направо (например, от натрия к аргону), увеличивается (по закону Кулона) притяжение к ядру внешних электронов, находящихся на одном и том же энергетическом уровне для всех элементов данного периода, поэтому внешние электроны будут ближе к ядру, отчего радиус (размер) атома уменьшается.

3. Энергия ионизации атома

Поведение атомов в химических реакциях в значительной мере зависит от того, насколько прочно их электроны удерживаются на орбиталях атома. Важной характеристикой атома, количественно определяющей способность отдавать электрон, является энергия ионизации – это то минимальное количество энергии, которое необходимо затратить для отрыва от атома, находящегося в невозбужденном состоянии, наиболее слабо связанного с ним электрона (то есть для превращения атома Эо в положительный ион Э+):

Эо – 1е = Э+ - Еи
(например, Nao – 1e = Na+ - Eи).


От энергии ионизации атома зависят восстановительные свойства атомов и металлические свойства (металличность) элементов, то есть способность атомов элементов отдавать электроны. Чем меньше значение энергии ионизации атома (то есть меньше надо затратить энергии на отрыв электрона от атома), тем легче атом отдает электрон, тем сильнее выражены восстановительные и металлические свойства элемента.


Энергия ионизации атома равна по абсолютному значению той энергии, которой обладает наиболее слабо связанный электрон атома. Энергия ионизации выражается в кДж/моль или в электронвольтах (эВ/атом). 


Многоэлектронные атомы имеют несколько энергий ионизации Еи(1), Еи(2), Еи(3) …, соответствующих отрыва первого, второго, третьего и т.д. электронов, при этом всегда Еи(1) < Еи(2) < Еи(3), так как с увеличением числа отрываемых электронов растет положительный заряд образующегося иона, который все сильнее притягивает отрываемый электрон.


В таблице Д.И.Менделеева энергия ионизации атомов в зависимости от заряда ядра изменяется периодически.


В периоде с увеличением положительного заряда ядра атома, то есть слева направо, значение энергии ионизации увеличивается, так как радиус атома уменьшается, а заряд ядра возрастает, поэтому сила притяжения внешних электронов к ядру усиливается и электрон все труднее оторвать от атома и больше надо затратить энергии для отрыва электрона. Например, атом натрия будет иметь наименьшую энергию ионизации из всех элементов 3 периода, поэтому он будет самым сильным восстановителем и самым активным металлом.


В главных группах сверху вниз (например, от азота к висмуту в VA группе) значение энергии ионизации уменьшается, так как значительно увеличивается радиус атома, и сила притяжения внешних электронов к ядру ослабевает. Соответственно усиливаются металлические и восстановительные свойства. В побочных группах сверху вниз (например, от Cr к W в VIB группе) радиус атома увеличивается очень мало, а положительный заряд ядра атомов возрастает значительно (сказывается лантаноидное сжатие электронных оболочек атомов элементов 6 периода), поэтому значение энергии ионизации атомов в целом увеличивается, поэтому восстановительные свойства элементов уменьшаются (хром является более сильным восстановителем, чем вольфрам).

4. Энергия сродства к электрону (сродство атома к электрону)

Атомы могут не только отдавать, но и присоединять электроны. Экспериментальные данные показывают, что для некоторых атомов выделяемая энергия притяжения дополнительного электрона к ядру атома превышает затрачиваемую энергию отталкивания этого электрона от электронных оболочек атома. Такие атомы могут присоединять электрон, образуя устойчивый отрицательный однозарядный ион (Cl− и др.). Для других атомов присоединение электрона сопровождается затратой энергии.

Энергия, которая выделяется или затрачивается при присоединении электрона к нейтральному атому Эо с превращением его в отрицательный ион Э−, называется энергией сродства к электрону (или сродством к электрону).


Эо + 1е = Э− ± Еср.

Например, Clo + 1e = Cl− + Eср
Энергия сродства к электрону Еср может быть как положительна (если она выделяется), так и отрицательна (если она затрачивается). Сродство к электрону численно равно, по противоположно по знаку энергии ионизации отрицательно заряженного иона Э−. Оно выражается в кДж/моль или эВ/атом.

Наибольшим сродством к электрону обладают галогены (F, Cl, Br, J), то есть при присоединении к атомам галогенов электрона выделяется больше всех энергии. И, наоборот, сродство к электрону атомов большинства металлов отрицательно, то есть присоединение электрона в этом случае энергетически невыгодно.

5. В периодах сродство к электрону атомов слева направо растет, а в главных группах уменьшается сверху вниз, поэтому неметаллические свойства элементов усиливаются по мере приближения к концу периода.

6. Электроотрицательность элементов

Комплексной характеристикой атома, учитывающей его способность как присоединять электроны, так и отдавать электроны, является электроотрицательность элемента.

Электроотрицательность элемента – это величина, характеризующая способность атомов этого элемента оттягивать к себе электроны от других атомов в молекуле (в химическом соединении).


Таким образом, при образовании химической связи между двумя атомами разных элементов общая электронная пара смещается к атому более электроотрицательного элемента, причем это смещение электронов будет тем больше, чем больше различаются электроотрицательности двух связанных атомов. Например, в молекуле HCl общая электронная пара смещена к атому более электроотрицательного хлора.


Очевидно, способность атома оттягивать электроны зависит от энергии ионизации атома и его сродства к электрону. Электроотрицательность элемента – это расчетная величина, а не экспериментальная. Обычно электроотрицательность атома выражается по формуле Р.Малликена как полусумма его энергии ионизации и сродства к электрону и выражается в кДж/моль:

ЭО = 
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(9.7).

Пользоваться абсолютными значениями электроотрицательности элементов неудобно. На практике пользуются относительными электроотрицательностями элементов (ОЭО) по Полингу, приняв относительную электроотрицательность лития за единицу.

Электроотрицательность элементов в таблице Д.И.Менделеева тоже изменяется периодически. В периоде слева направо ОЭО элементов увеличивается, а в главных группах уменьшается. Чем более типичным металлом является элемент тем меньше его ОЭО. И, наоборот, чем больше ОЭО элемента, тем сильнее он проявляет неметаллические свойства. Наибольшую электроотрицательность имеет фтор, поэтому он – самый активный неметалл и самый сильный окислитель.

Таким образом, из квантово-механической теории следует, что электроотрицательность, энергия ионизации и другие свойства элементов, определяются строением электронной оболочки атомов. При образовании химических связей строение электронной оболочки атомов является решающим фактором.
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