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Атом, строение и свойства. Периодический закон Менделеева.
Образование химической связи
Среди наиболее выдающихся открытий науки за всю историю ее существования, безусловно, центральное место занимает открытие строения атома, которое позволило впоследствии создать химическую, физическую и биологическую картину мира.

Прежде чем установить строение атома, было установлено, что атом любого вещества состоит из положительно заряженного ядра и определенного количества отрицательно заряженных электронов. Ядро, в свою очередь, состоит из положительно заряженных частиц – протонов, число которых определяет его заряд, и нейтральный частиц – нейтронов. Положительный заряд ядра равен порядковому номеру соответствующего элемента в периодической системе. За единицу заряда принят заряд электрона, равный 1,6012 * 10-19 Кл.

Поскольку все вещества являются электрически нейтральными, то и атомы веществ должны быть электрически нейтральными. Поэтому, каждому ядру должен соответствовать в атоме такой отрицательный заряд, который нейтрализовал бы положительный заряд ядра. Поскольку отрицательный заряд электрона принят за условную единицу заряда, то общее число электронов в атоме должно быть равно заряду ядра или порядковому номеру элемента. Таким образом, атом представляет систему, состоящую из атомного ядра и определенного числа электронов. Размер атома равен ~ 10-8 см.

Модели строения атома
1. Планетарная модель Бора (1913г.)
1) Электроны движутся в атоме не по любым, а по строго определенным стационарным орбитам определенного радиуса.
2) Движение электронов по стационарным орбитам не сопровождается излучением или поглощением энергии.

3) Переход электрона с одной стационарной орбиты на другую сопровождается излучением или поглощением кванта энергии

hν = E2 – E1
h – постоянная Планка (6,62 * 10-27 эрг*сек)
ν – частота излучения

E1, E2 – энергии орбит

Энергия орбит определяется главным квантовым числом n, которое может принимать только целочисленное значение.
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2. Волновая модель атома (Луи де Бройль, Шредингер, Гейзенберг)

В этой модели электрон рассматривается не только как частица, но и как волна. Длина ее рассчитывается по формуле:

λ = h/m*V, 
где m – масса электрона;

V – скорость движения электрона;

h – постоянная Планка.

В соответствии с этим вводится представление об орбиталях (или, как у Бора, орбитах) как диффузных электронных облаках, описываемых волновой функцией ψ, где вероятность нахождения электрона является максимальной. Предложено знаменитое волновое уравнение:
Eψ = Hψ
Орбиталь может быть образована одним или двумя электронами. Каждая орбиталь может проникать в другие орбитали или, что то же самое, перекрываться с ними, оставаясь при этом почти независимой от остальных орбиталей.

Основные положения, вытекающие из теорий строения атома

1. Пространство вокруг ядра можно представить в виде диффузорных областей, называемых орбиталями. На каждой орбитали может располагаться не более двух электронов (принцип запрета Паули).
2. Каждая орбиталь характеризуется тремя квантовыми числами:

· главным квантовым числом n (1, 2, 3, 4, …), которое характеризует энергию орбитали

· орбитальным квантовым числом s, p, d, f, g, которое определяет форму электронного облака и симметрию орбитали

· магнитным квантовым числом m, которое характеризует ориентацию орбиталей в магнитном поле (по осям x, y и z).
Два электрона, находящиеся на каждой орбитали, отличаются друг от друга спиновым квантовым числом S, которое принимает значения +½ и -½.

3.  Все электроны, имеющиеся в атоме, образуют n энергетических уровней, каждый из которых состоит из n подуровней s, p, d, f, g. Эти подуровни могут отличаться энергией в пределах одного энергетического уровня.
4. При заполнении электронных уровней атомы подчиняются условию минимума энергии, согласно которому электроны сначала заселяют вакантные орбитали с минимальной энергией.
Реальная картина энергетических уровней в атомах существенно отличается от теоретической, т.к. подуровни разных энергетических уровней могут перекрываться между собой, что существенно меняет последовательность заполнения атомных орбиталей при возрастании порядкового номера элементов в периодах с n>3.
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Рис. 1. Упрощенная диаграмма энергетических уровней атомов.

- одна ячейка эквивалентна одной орбитали, которая может содержать 0, 1 или 2 электрона.
В скобках указано число «электронов» в подуровне. Номер уровня «n» соответствует номеру периода в периодической системе Д.И.Менделеева.
Свойства атомов элементов

1. Атомные и ионные радиусы
Радиусы несвязанных атомов носят название Ван-дер-ваальсовых радиусов. 

Радиус связанного атома можно считать либо ионным, либо ковалентным.

В ионных кристаллах (NaCl, KCl и др.) радиусы атомов являются ионными. При этом различают радиусы катионов (Na+, K+ и т.п.) и анионов (Cl-, J-, F- и т.п.).

За ковалентный радиус (Гн) принимают половину расстояния между ядрами двух одинаковых атомов, связанных ординарной ковалентной связью.

Н – Н
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Гн = 1/2*l
2. Энергия ионизации, или потенциал ионизации (J) есть наименьшее количество энергии, необходимое для удаления электрона от свободного газового атома в его низшем энергетическом состоянии. Величина J зависит от заряда ядра и расстояния от ядра до удаляемого электрона.
X(z) – e → X+(z), J
3. Сродство к электрону (EA). Оно характеризует способность атома присоединять к себе электрон. Это есть количество энергии, которое выделяется при присоединении электрона к нейтральному газовому атому в его основном состоянии с образованием газового отрицательно заряженного иона.

X(z) + e → X-(z), EA
4. Электроотрицательность (χ) – способность атома в молекуле притягивать к себе электроны.

χA = 1/2(JA + EAA)

5. Периодический закон Д.И.Менделеева. Он лежит в основе периодической системы, без которой невозможно представить себе физику и химию атома. Первая формулировка закона, данная Менделеевым, а затем Майером, гласит: свойства элементов могут быть выражены как периодическая функция их атомных весов.
Позднее была предложена другая формулировка: при расположении химических элементов в ряд по возрастанию их атомных весов через определенные регулярные интервалы (периоды) располагаются элементы, обладающие сходными химическими и физическими свойствами.
Современная формулировка, учитывающая строение атома, гласит: свойства элементов находятся в периодической зависимости от их порядковых атомных номеров или зарядов ядер их атомов.
Сходство свойств элементов, находящихся в одной  группе (или подгруппе), но в различных периодах периодической системы, обусловлено сходством строения их внешних электронных оболочек. Рассмотрим I группу элементов – щелочные металлы.
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У их атомов на внешней электронной оболочке находится один электрон. Это определило у всех них следующие одинаковые свойства:
· низкая энергия ионизации;

· низкое сродство к электрону;

· низкая электроотрицательность;

· высокая способность к окислению.

Точно также можно показать сходство свойств элементов, входящих в другие группы периодической системы Д.И.Менделеева с позиций сходства в строении их внешних электронных оболочек.
Природа химической связи

Взаимодействуя между собой, атомы могут образовывать химические связи. Химическая связь – это сила, удерживающая вместе два или несколько атомов, ионов, молекул или любую комбинацию из них. По своей природе она представляет собой электростатическую силу притяжения между отрицательно заряженными электронами и положительно заряженными ядрами. Электроны, принимающие участие в образовании химических связей, называются валентными электронами. Эти электроны находятся на самых высоких по энергии орбиталях атома, которые называются граничными.
Различают ионную, ковалентную и металлическую связь.

Ионная связь. Она образуется в результате переноса одного или нескольких электронов от одного атома к другому. Образующиеся при это положительно и отрицательно заряженные ионы притягиваются друг к другу силами электростатического притяжения.

     e
Li + F → Li+F-, где Li+ - катион, F- - анион.
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Способность атомов отдавать или принимать электрон определяется, как известно, их электроотрицательностью.
Ковалентная связь. Она образуется парой электронов, обобществляемых между двумя соседними атомами. Каждый из атомов поставляет на образование оной ковалентной связи по одному электрону.
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Ковалентная связь бывает неполярной, полярной и сильно полярной:

Н         :         Н                   неполярная связь
Н              :    N                       полярная связь
Н                  :Н          сильно полярная связь

Предельный случай сильно полярной ковалентной связи – это ионная связь. Возникновение ионной или ковалентной связи приводит к образованию устойчивых заполненных электронных оболочек у обоих атомов, участвующих в образовании химической связи. Такие оболочки содержат 2, 8, 18, или 32 электрона.

Металлическая связь. Особый случай представляет собой химическая связь в металлах. Ее нельзя считать ни ионной, ни ковалентной. В твердом состоянии металлы состоят из положительно заряженных ионов, плотно упакованных в кристаллическую решетку и удерживаемых вместе свободными электронами, которые все вместе представляют «электронный газ», обволакивающий кристаллическую решетку.
Характеристики связи
1. Энергия связи D. Энергию связи можно определить как энергию, выделяющуюся при образовании связи,  или как энергию, которую необходимо затратить для разрыва связи. Значения энергий связей в молекулах различных веществ колеблются в широких пределах.

2. Длина химической связи l. Под длиной связи понимают расстояние между центрами ядер атомов в молекуле, когда силы притяжения уравновешены силами отталкивания и энергия системы минимальна.
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3. Дипольный момент μ. Он характеризует меру полярности молекулы
μ = l*δ,

где l – длина связи;

δ – величина заряда.


+δ              -δ

4. Направленность связи. Она характеризует форму молекул. Молекулы, состоящие из двух атомов, всегда имеют линейную форму. Формы молекул, состоящих из трех и большего числа атомов, могут быть различного вида: линейные, треугольные, в виде тетраэдра и т.д.

Контрольные вопросы

1. Почему атом является нейтральной частицей?

2. Основные положения планетарной модели атома Бора.

3. В чем основное отличие волновой модели атома от планетарной модели Бора?
4. Энергетические уровни электронов в атоме, орбитали.

5. Атомные и ионные радиусы.

6. Энергия ионизации, энергия сродства.

7. Периодический закон Менделеева. В чем отличие формулировки Менделеева от современной формулировки периодического закона? Поясните на примере.

8. Химическая связь: ионная, ковалентная, металлическая.

9. Характеристики химической связи.
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