Приложение 1

Некоторые теоретические вопросы темы

«Состояние электрона в атоме. Квантовые числа»
Состояние каждого электрона в атоме обычно описывают с помощью четырех квантовых чисел: главного (n), орбитального (l), магнитного (m) и спинового (s). Первые три характеризуют движение электрона в пространстве, а четвертое – вокруг собственной оси.

· Главное квантовое число (n) определяет энергетический уровень электрона, удаленность уровня от ядра, размер электронного облака. Принимает целые значения (n = 1, 2, 3 ...) и соответствует номеру периода. Из периодической системы для любого элемента по номеру периода можно определить число энергетических уровней атома и, какой энергетический уровень является внешним.
	n = 1, 2, 3, ... ∞


· Орбитальное квантовое число (l) характеризует геометрическую форму орбитали. Принимает значение целых чисел от 0 до (n – 1). Независимо от номера энергетического уровня, каждому значению орбитального квантового числа соответствует орбиталь особой формы. Набор орбиталей с одинаковыми значениями n называется энергетическим уровнем, c одинаковыми n и l-подуровнем.
	l = 0, 1, 2, ..., (n-1)


	l ≤ (n - 1)


Для
l = 0 (s-подуровень, s-орбиталь – орбиталь «сфера»);
l = 1 (p-подуровень, p-орбиталь – орбиталь «гантель»);
l = 2 (d-подуровень, d-орбиталь – орбиталь сложной формы, состоящая, как правило, из двух «гантелей»);
l = 3 (f-подуровень, f-орбиталь – орбиталь еще более сложной формы, состоящая, как правило, из трех «гантелей»).
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s – орбиталь
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p – орбитали
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d – орбитали
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f – орбитали

Рис. 1. Виды и формы электронных орбиталей

На первом энергетическом уровне (n = 1) орбитальное квантовое число l принимает единственное значение l = (n - 1) = 0. Форма орбитали - сферическая; на первом энергетическом уровне только один подуровень - 1s. Для второго энергетического уровня (n = 2) орбитальное квантовое число может принимать два значения: l = 0 (s-орбиталь – «сфера» большего размера, чем на первом энергетическом уровне); l = 1 (p-орбиталь – «гантель»). Таким образом, на втором энергетическом уровне имеются два подуровня – 2s и 2p. Для третьего энергетического уровня (n = 3) орбитальное квантовое число l принимает три значения: l = 0 (s-орбиталь – «сфера» большего размера, чем на втором энергетическом уровне); l = 1 (p-орбиталь – «гантель» большего размера, чем на втором энергетическом уровне); l = 2 (d-орбиталь сложной формы).
Таким образом, на третьем энергетическом уровне могут быть три энергетических подуровня – 3s, 3p и 3d.
Число химических элементов в каждом периоде можно объяснить на основе статистической модели атома, разработанной Томасом и Ферми. Кроме притяжения к ядру электрон испытывает также центробежное отталкивание, зависящее от орбитального квантового числа. При малых значениях заряда ядра центробежный потенциал может оказаться столь большим, что электрон с таким значениям l при данном Z существовать не может. Знак центробежного потенциала противоположен знаку кулоновского потенциала, следовательно, он уменьшает энергию связи электрона с ядром. Вот почему при заполнении энергетических уровней атома электронами сначала заполняются s -, а затем p-уровни. Заряд ядра связан с орбитальным квантовым числом следующим соотношением: Z = 0,170(2l + 1)3. Отсюда следует, что p-электроны (при l = 1) могут появиться в атомах с зарядом Z =4 ( 5. Известно, что первый р-элемент – это бор (№5). Таким образом уравнение указывает соответствующий элемент с неточностью всего лишь в одну единицу, что допустимо в виду сложности модели. Значению l = 2 соответствует Z = 21, это скандий. Для l = 3 выясняем, что первый f-электрон должен появиться при Z = 58, это церий. Первый g-электрон может появиться для элемента с Z = 124. Модель Томаса – Ферми позволяет объяснить с квантовых позиций заполнение электронами энергетических уровней в атомах по (n + l) – правилу, сформулированному В.М. Клечковским.

· Магнитное квантовое число (m) характеризует положение электронной орбитали в пространстве и принимает целочисленные значения от -l до +l, включая 0. Это означает, что для каждой формы орбитали существует (2l + 1) энергетически равноценных ориентаций в пространстве.

	m = -l, 0, +l


Для s-орбитали (l = 0) такое положение одно и соответствует
m = 0.

Сфера не может иметь разные ориентации в пространстве.
Для p-орбитали (l = 1) – три равноценные ориентации в пространстве (2l + 1 = 3):
m = -1, 0, +1.
Для d-орбитали (l = 2) – пять равноценных ориентаций в пространстве (2l + 1 = 5):
m = -2, -1, 0, +1, +2.
Для f-орбитали (l = 3) – семь равноценных ориентаций в пространстве (2l + 1 = 7),
m = -3, -2, -1, 0, +1, +2, +3.
Для g - орбитали – девять равноценных орбиталей в пространстве (2l + 1 = 9),
m =-4, -3, -2, -1, 0, +1, +2, +3, +4.

Таким образом, на s-подуровне - одна, на p-подуровне - три, на d-подуровне – пять, на f-подуровне – 7 орбиталей (см. рис. 1).

· Спиновое квантовое число (s) характеризует магнитный момент, возникающий при вращении электрона вокруг своей оси. Принимает только два значения +1/2 и -1/2 соответствующие противоположным направлениям вращения:
	s = ±½
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Рис. 2. Вращение электрона вокруг собственной оси

При заполнении электронных слоёв атома в стационарном (невозбуждённом) состоянии выдерживается принцип наименьшей энергии электрона, в соответствии с которым наиболее устойчивому состоянию электрона в атоме отвечает минимальная из возможных энергия этого электрона.
Поэтому заполнение электронных слоёв начинается с уровней, характеризующихся самой низкой энергией.

Русский учёный Клечковский Всеволод Маврикиевич (1900-1972; русский агрохимик, академик ВАСХНИЛ, лауреат Государственной премии) установил (1961 г.), что энергия электрона возрастает по мере увеличения суммы главного и орбитального квантовых чисел (n + l). В соответствии с правилом Клечковского (Клечковский В.М. Распределение атомных электронов и правило последовательного заполнения (n + l) групп. – М., 1968.):
заполнение электронных слоёв происходит в порядке увеличения сумм главного и орбитального квантовых чисел (n + l); при зафиксированном значении суммы (n+l) электроны заполняют ту орбиталь, у которой меньшее значение n.
Так, сумма (n + l) для электронов 3d-орбитали равна 5 (3 + 2), для электронов 4s-орбитали - 4 (4 + 0). Поэтому вначале электронами заполняется 4s-орбиталь, а затем 3d-орбиталь. Сумма (n + l) для электронов 4f-орбитали равна 7 (4 + 3), что также больше суммы (n + l) для электронов 5s-, 5p- и 6s-орбиталей. Если для двух орбиталей суммы (n + l) имеют одинаковые значения, то вначале электронами заполняется орбиталь с меньшим значением главного квантового числа. Например, для электронов 3d- и 4p-орбиталей сумма n + l = 5 (соответственно 3 + 2 и 4 + 1). Но так как для электронов 3d-орбитали главное квантовое число n = 3, а для электронов 4p-орбитали n = 4, в первую очередь заполняются 3d-орбитали. Лишь после того, как заполнены орбитали меньших энергий, начинается заполнение орбиталей больших энергий. Диаграмма распределения электронов (так называемая электронная формула Н. Бора), составленная с учетом правил Клечковского, приведена на рис. 3.
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Рис. 3. Распределение электронов по орбиталям с учетом правил В.М. Клечевского

(электронная формула Н.Бора)

При заполнении электронных слоёв кроме принципа наименьшей энергии выполняется принцип (запрет) Паули (Вольфганг Паули, 1900-1958; швейцарский физик, автор многих работ по квантовой механике, лауреат Нобелевской премии) (1925 г.), согласно которому в атоме не может быть двух электронов с одинаковым значением всех квантовых чисел.
Из этого следует, что на каждой орбитали, характеризующейся определёнными значениями главного n, орбитального l и магнитного m квантовых чисел, может находиться не более двух электронов, спины которых имеют противоположные знаки (см. рис. 2). Два электрона, находящиеся на одной орбитали (и характеризующиеся противоположно направленными спинами), называются спаренными. Спины одного направления называют параллельными, а противоположно направленные – антипараллельными.

Принцип Паули позволяет рассчитать максимальное число электронов на каждом энергетическом уровне и подуровне в атоме. Максимальное число электронов на подуровне с орбитальным квантовым числом l равно 2(2l + 1). При l = 0 (s-подуровень) магнитное квантовое число тоже равно нулю. Следовательно, на s-подуровне имеется всего одна орбиталь, и максимальное число электронов на s-подуровне каждого электронного слоя равно двум. При l = 1 (p-подуровень) магнитное квантовое число m может принимать три значения. На трёх p-орбиталях может находиться не более шести электронов. При l = 2 (d-подуровень) магнитное квантовое число может принимать пять значений и, следовательно, на пяти d-орбиталях может находиться до 10 электронов и т. п. Итак, на одной s-орбитали может находиться не более 2, на трёх p-орбиталях – не более 6, на пяти d-орбиталях — не более 10, на семи f-орбиталях – не более 14 электронов, на 9 g-орбиталях – не более 18 электронов.

Небольшие отклонения от общей последовательности заполнения электронами орбиталей (так называемый «провал электрона») вызваны тонкими эффектами, обусловленными полностью заполненными, наполовину заполненными и свободными орбиталями одного уровня, которые имеют дополнительный выигрыш в энергии по сравнению с другими электронными конфигурациями.
Экспериментально установлено, что состояния атомов, при которых р-, d-, f-орбитали заполнены наполовину (р3, d5, f7), целиком (р6, d10, f14) или свободны (р0, d0, f0), обладают повышенной устойчивостью. Этим объясняются переходы («провалы») электронов между близко расположенными орбиталями, например, для хрома: 3d44s2 → 3d54s1 или для меди: 3d94s2 → 3d104s1. Те же отклонения наблюдаются у аналога хрома – молибдена, а также у элементов подгруппы меди – серебра и золота. Уникален в этом отношении палладий, у атома которого 5s-электроны вообще отсутствуют и который имеет следующую конфигурацию: 46Pd 1s22s22р63s2Зр6Зd104s24p64d105s0.
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