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Історичні передумови

• В XVIII столітті роботами А.Лавуазье, 
М.В.Ломоносова та ін. була доведена реальність
існування атомів.

• Фарадей визначив min елементарний електричний
заряд. 

• виникло питання про едину природу атомів в 
1869 році після відкриття ПС елементів
Д.І.Менделеєва



Модели атома

Модель атома

Дж. Томсона

Планетарная модель 

атома Резерфорда



Схема досліда Резерфорда 
по розсіюванню α-

частинок



Лінійчаті спектри

В 1913 году датський фізик Н.Бор пояснив походження

лінійчатих спектрів випромінювання атомів. 
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Рис. Електронна

хмара s-електрона

атома Гідрогена
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31 протонів 15

заряд ядра + 15

нейтронів 31-15=16

електронів 15



Основні положення теорії будови
атома Гідрогена по Бору

1. Електрон обертається навколо ядра по стаціонарним
орбітам, не випромінює енергію. Електрон на орбіті, має
певний запас енергії. 

2. При переході з однієї орбіти на іншу електрон поглинає
або випромінює квант енергії. Квант енергії поглинається
при збуджені атома, внаслідок чого електрон переходе з 
ближчої до ядра орбіти на віддалену, і навпаки, при 
переході електрона з дальньої на ближню орбіту він
випромінює квант енергії.

E =hѵ



Постійна Пла́нка — основна константа квантової 

теорії, коефіціеєт, який зв’язує величину кванта 

енергії любої лінійної коливальної фізичної системи 

з її частотою.

Вернер Гейзенберг

Луї де Бройль

Макс Планк

Невизначеність Гейзенберга

ΔxΔv > h/m

λ = h/mc



Рівняння Шредингера зв’язує хвильові характеристики

мікрочастинок з їх потенціальною енергією і повною енергією.
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(Е – U) = 0 

Рівняння Шредингера

Ервін

Шредингер

Рівняння справджується для будь-якої частинки, яка рухається зі

швидкістью v< с

задача : за заданими силами, які діють на тіло, 

початковим значенням координат і скорості тіла знайти

для любого момента часу координати тіла і його

швидкість, тобто описати рух тіла в просторі і в часі



Функція φ (х, у, z, t) 

1) функція φ має бути кінцевою, 

неперервною і однозначною; 

2) похідні ,     ,     ,           

мають бути неперервні; 

3) функція | φ |2 має бути інтегрована. 

на функцію φ (х, у, z, t)  надані умови:

x



y



z
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Рішення рівняння
Шредингера

Орбіталі характеризуються набором трьох квантових чисел: 

головного n, орбітального  і магнітного m. 

В результаті рішення рівняння Шредингера обчислюють хвильові

функції або атомні орбіталі.

Атом

Гідрогену

Молекулярний

іон гідрогену



Головне квантове число

Номер енергетичного рівня 1 2 3 4 5 6 7

Позначення рівня K L M N O P Q

-визначає енергію електрона в атомі, енергію

зв’язку електрона з ядром і, як наслідок, енергію атома 

і розміри електронної хмари.

В нормальному стані - від 1 до 7, 

при збудженні - от 1 до .

енергетичний рівень - сокупність електронів атома, стан яких

характеризують однаковим значенням головного квантового числа

n



Орбітальне квантово число

- характеризує форму атомної орбіталі (форму

електронної хмари) в багатоелектронних атомах. Воно

також визначає енергію електрона на енергетичному

підрівні.

Значення побічного квантового числа  обмежено значенням

головного квантового числа і приймає значення від 0 до n – 1,

всього n значень.

Енергетичний підрівень - сокупність електронів даного атома,

стан яких характеризують однаковими значеннями n і  .





Енергетичні подрівні також позначають

буквами латинського алфавіту:

Числові значення
орбітального квантового 
числа, 

0 1 2 3 4

Буквенні позначення s p d f q

Форма



Рівні та підрівні

n = 1       = 0 (s)          1s

n = 2       = 0 (s)          2s

 = 1 (p)          2p

n = 3      = 0 (s)          3s

 = 1 (p)         3p

 = 2 (d)         3d



- визначає орієнтацію електронної хмари в

просторі відносно напряму зовнішнього магнітного

поля і показує число орбіталей на підрівні.

Значення магнітного квантового числа залежить від

орбітального і змінюється в межах

0, 1, 2, 3 . . . .

Магнітне квантове
число

m



Рівень 4

n = 4  = 0 (s)   m = 0                                4s

 = 1 (p)   m = -1, 0, +1                     4p

 = 2 (d)   m = -2,-1, 0, +1,+2            4d

 = 3 (f)     m = -3,-2,-1, 0, +1,+2,+3  4f



Атомна орбіталь
- об’єм навколоядерного простору, в якому

спостерігається мах густина (90%) електронної хмари.

Конкретна орбіталь характеризуєтся певним набором 
квантових чисел n,  и m.



Спінове квантове число

- характеризує власний внутрішній рух електрона. 

Приймає значення +1/2 і -1/2 .

Чотири квантових числа — n, l, m і s — повністю визначають стан 

електрона в атомі.

s

+1/2 -1/2



Принципи і правила, які

визначають порядок заповнення атомних
орбіталей в багатоелектронних атомах

1s

2s

3s

4s

2p

3p

4p

3d

5s
5p

4d



Фізичний зміст принципа Паулі полягає в тому, що в

одній точці атомного простору не можуть одночасно

знаходитись два електрона.

Принцип Паулі дозволяє визначити максимальну кількість

електронів:

На рівні N = 2n2

На підрівні N = 2(2 + 1)

Принцип Паулі

- в атомі не може бути двох електронів з

четирма одинаковими квантовими числами. Вольфганг

Паулі



Завдання 1. Обчисліть максимальну кількість електронів

енергетичних рівнів, для яких n = 4; 5, а також d- і f-енергетичних

підрівнів, для яких  =2;3.

На підрівні N = 2(2 + 1)

На d- подуровне

 =2 N = 2(2·2 + 1) =10

На f- подуровне

 =3 N = 2(2·3 + 1) =14

На рівні N = 2n2

Для n = 4 N = 2·42 = 32

Для n = 5 N = 2·52 = 50



Основною умовою стабільної електронної конфігурації атома є 

принцип найменьшої енергії, згідно якого заповнення

електронами атомних орбіталей відбувається із

збільшенням їх енергії.



Правила Клечковского

1 правило:

заповнення електронами енергетичних

підрівнів відбувається в порядку збільшення

суми головного і орбітального квантових

чисел (n + )

2 правило:

із двох атомних орбіталей з однаковою сумою

n + , першою заповнюється електронами

атомна орбіталь з меньшим значенням

головного квантового числа.

Все́волод

Клечко́вский



Завдання 2. Визначте послідовність заповнення
електронами атомних орбіталей.

n +  порядок

1s 1 +0 = 1 1

2s 2+0 = 2 2

2p 2 +1 = 3 3

3s 3+0 = 3 4

3p 3+1 = 4 5

3d 3+2 = 5 7

4s 4+0 = 4 6

Буквенні позначення 

s – 0 p – 1 d – 2 f  - 3

n +  порядок

4p 4+1 = 5 8

4d 4 + 2 = 6 10

4f 4 + 3 = 7 12

5s 5+0 = 5 9

5p 5+1 = 6 11

5d 5 + 2 = 7 13

5f 5 + 3 = 8 14

1s 2s, 2p 3s, 3p 4s, 3d, 4p 5s, 4d, 5p 6s, 4f, 5d, 6p 7s, 5f, 6d, 7p



Період 1 2 3 4 5 6 7

Атомна

орбіталь

1s 2s, 2p 3s, 3p 4s, 3d, 4p 5s, 4d, 5p 6s, 4f, 5d, 6p 7s, 5f, 6d, 

7p

Порядок заповнення електронами
атомних орбіталей в атомах 
елементів ПС:



Електронні формули елементів

22 Ti

47,9

22Ti
Заряд ядра – 22

Електронів - 22

Рівнів – 4

Валентних

електронів - 4

Сімейство - d

Ti 1s22s22p63s23p634s23d2

Ti [ Ar ] 4s2 3d2

K      L Ti KL 4s2 3d2

48



Завдання 3. Напишіть електронну та електронно-графічну
формули атома Сульфура в основному та збужденному станах. 
Укажіть, до якого сімейства належить данний елемент, підкресліть
валентні електрони і визначте число протонів та нейтронів в ядрі
його атома.

3s

3d

3s 3p

3d

S 1s22s22p63s23p4 S ⃰ ⃰ 1s22s22p63s13p33d2

3p

P = 16

E =16

N = 32 – 16 = 16



Правило Хунда
- електрони заповнюють атомні орбіталі енергетичного

підрівня таким чином, щоб абсолютне значення сумарного

спіна було максимальним.

2s 2pN 2s 2pN

2s 2pN

2s 2pN



Правило симетрії

Cr
4s 3d

1s22s22p63s23p634s13d5

Cr
4s 3d

1s22s22p63s23p634s23d4

правило симетрії



Завдання 3. Намалюйте електронно-графічну
формулу валентних електронів атома Купруму.

Cu

4s 3d

правило симетрії

1s22s22p63s23p634s13d10

Cu

4s 3d

1s22s22p63s23p634s23d9



ПЕРІОДИЧнИЙ ЗАКОН
ТА ПЕРІОДИЧНА СИСТЕМА ЕЛЕМЕНТІВ 

Д.І. МЕНДЕЛЕЄВА



Періоди і групи



Завдання 1. Поясніть подібність і різницю
елементів Хрома та Сульфуру.

S Cr

1S22S22p63S23p4 1S22S22p63S23p4

4S13d5

Подібність 6 валентных електронів

Ступінь окиснення +6 

SO3, H2SO4               CrO3, H2CrO4

Різниця р-елемент
S + 2е   → S2–

неметал

d-елемент
Cr + 2е
метал



Завдання 2. Укажіте номер группы і період елементів
з порядковими номерами 35, 41.

7 група

головна підгрупа

4 період

5 група

побічна

підгрупа

5 період



Хімічний елемент – вид атомів з однаковим

позитивним зарядом ядра.

Порядковий номер елемента – номер елемента в 

таблиці Менделеєва, відповідає заряду атомного 

ядра.

B +5;  Cl +17 V +23 Ba +56

Основні поняття і визначення

1Н 1Н 1Н 1 2 3
Протій Дейтерій Тритій



– атоми, які мають однакову електронну конфігурацію

одноіменних оболонок при різних значеннях головного

квантового числа n і виявляють схожі хімічні властивості

(тобто разташовані в одній підгрупі).

C      - 1s22s22p2

Si     - 1s22s22p63s23p2

Ge - 1s22s22p63s23p23d104s24p2

Ізоелектронні атоми



Мg2+ 1s22s22p6,

F- 1s22s22p6,

F 1s22s22p5

Мg 1s22s22p63s2

-2е

+е

Ізоелектронні іони

Ne   1s22s22p6



Сімейства елементів

В сімействі s-елементів валентними є ns-електрони
В сімействі p-елементів валентними є ns np-електрони.
В сімействі d-елементів валентними є (n-1)dns-електрони.
В сімействі f-елементів валентними є (n-2)f ns-електрони.



ПРИКЛАДИ:

s-елемент
Mg 1s22s22p63s2

p-елемент
P 1s22s22p63s23p3

d-елемент
Mn 1s22s22p63s23p64s23d5

f-елемент

Ce KLM4s24s24p64d105s25p66s25d14f1



Завдання 3. Визначте період, групу і символ 
хімічного елемента, аніону якого Э2– відповідає
електронна формула: 1s22s22p63s23p6

Э     +          2е     → Э2–

1s22s22p63s23p61s22s22p63s23p4

S



Завдання 4. Визначте період, групу і символ 
хімічного елемента, катіону якого Э2+ відповідає
електронна формула: 1s22s22p6.

Э     - 2е     → Э2+

1s22s22p61s22s22p63s2

Mg



ПЕРІОДИЧНІСТЬ ЗМІНИ ФІЗИЧНИХ І 
ХІМІЧНИХ ВЛАСТИВОСТЕЙ ЕЛЕМЕНТІВ

• атомні радіуси

• енергія іонізації I (кДж/моль)

• спорідненість до електрону E (кДж/моль, эВ)

• Електронегативність



В періоді із збільшенням порядкового 
номера:

• Атомний радіус

• Енергія іонізації

• Металічні властивості

• Основні властивості

• Відновні властивості

• Спорідненість до електрону

• Неметалічні властивості

• Кислотні властивості

• Окисні властивості

• Електронегативність



Приклад:

Na Mg Al Si P S Cl

Na2O MgO Al2O3 SiO2 P2O5 SO3 Cl2O7

NaOH Mg(OH)2 Al(OH)3 H2SiO3 H3PO4 H2SO4 HClO4

метали неметали

основні кислотніамф-й

амф-й кислотиоснови



У групі із збільшенням порядкового 
номера:

• Атомний радіус

• Енергія іонізації

• Металічні властивості

• Основні властивості

• Відновні властивості

• Спорідненість до електрону

• Неметалічні властивості

• Кислотні властивості

• Окисні властивості

• Електронегативність



Приклад:

Елемент Оксид Гідроксид Властивості

гідроксида

N

P

As

Sb

Bi

N2O5

P2O5

As2O5

Sb2O5

Bi2O3

HNO3

H3PO4

H3AsO4

Sb2O5·H2O

Bi(OH)3

Кислота
сильн.а

кислота
середня

кислота
середня

Кислота
слабка.

Основа



Завдання 5. Укажіть, у якого з елементів Li чи K, 

більш виражені металічні властивості.

Li і K –елементи Iа групи

Атомний радіус K > Li

Енергія іонізації K < Li

Металічні властивості K > Li

Більш виражені металічні властивості у К



Завдання 6. Укажіть, у якого з елементів Na чи Al,

більш виражені металічні властивості.

Na і Al –елементи 3 періода

Атомний радіус Na > Al 

Енергія іонізації Na < Al 

Металічні властивості Na > Al 

Більш виражені металічні властивості у Na



Завдання 7. По положенню елементів у періодичній

системі визначте, який з гідроксидів – більш сильна 

основа: а) Ba(OH)2 чи Mg(OH)2

Mg і Ba –елементи IIа групи

Атомний радіус Ba > Mg 

Металічні властивості Ba > Mg 

Більш сильні основні властивості у Ba(OH)2



Завдання 7. По положенню елементів у періодичній

системі визначте, який з гідроксидів – більш сильна 

основа:  б) KOH чи Fe(OH)2.

К і Fe –елементи 4 періода

Атомний радіус K > Fe 

Енергія іонізації K < Fe 

Металічні властивості K > Fe 

Більш сильна основа KOH



Завдання 8. Напишіть формули водневих

сполук елементів VI А групи. Назвіть найбільш та

найменьш стійкі з них.

Н20, 

Н2S,

Н2Se,

Н2Te С
ті

й
кі

с
ть

зб
іл

ь
щ

у
є
ть

с
я



Завдання 9. Укажіте, як змінюються в ряду галогенід-

іонів (F– – Cl– – Br– – I– ) відновні властивості.

2Hall- - 2е  → Hall2

В ряду (F– – Cl– – Br– – I– )  

відновні властивості збільшуються



Завдання 10. Порівняйте окисні властивості

F2, Cl2, Br2, I2
Hall2 + 2е  → 2Hall-

В ряду F2, Cl2, Br2, I

окисні властивості зменшуються



Завдання 11. Укажіть, у якого з елементів N чи Bi, більш

виражені неметалічні властивості і більша

електронегативність.

Больш виражені неметалічні властивості у 

Нітрогена






