
Тема 4. Атомы и молекулы

 4.1. Приближенная теория атома водорода



Модель атома Дж. Томсона

1903 г. 



Модель 6.3. Квантование электронных орбит 

Иллюстрация идеи де Бройля возникновения 

стоячих волн на стационарной орбите
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Иллюстрация идеи де Бройля возникновения стоячих 

волн на стационарной орбите для случая n = 4
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Радиальная часть уравнения 

Шрѐдингера для атома водорода
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1. E > 0   - значение энергии изменяется непрерывно

2. E < 0   - энергия изменяется дискретно
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Тема 4. Атомы и молекулы

 4.1. Приближенная теория атома водорода

 4.2. Основное состояние электрона в атоме 

водорода
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• Радиальная часть уравнения Шрѐдингера для 

атома водорода
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Тема 4. Атомы и молекулы

 4.2. Основное состояние электрона в атоме 

водорода

 4.3. Пространственное распределение 

электрона в атоме водорода
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Распределение вероятности обнаружения 

электрона в атоме водорода

в состояниях 1s и 2s
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Решение уравнения Шредингера (собственные ψ – функции):
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Атом водорода. 
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Изображение с помощью граничных 

поверхностей s-, p-, d- и f-орбиталей.



Тема 4. Атомы и молекулы

 4.3. Пространственное распределение 

электрона в атоме водорода

 4.4. Переходы между состояниями
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Тема 4. Атомы и молекулы

 4.4. Переходы между 

состояниями

 4.5. Принцип Паули. 

Многоэлектронные атомы

Паули
Вольфганг Эрнст 

(25.IV.1890–15.XII.1958)
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Принцип Паули (1925 г.)

• Одно состояние могут занимать не более 

двух электронов
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Паули и Дирак (1926 г.)

• В одном и том же атоме не может быть 

двух электронов с одинаковой 

совокупностью квантовых чисел

n, l, m, s
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Тема 4. Атомы и молекулы

 4.5. Принцип Паули. Многоэлектронные 

атомы

 4.6. Энергия молекулы



У атомов с большим порядковым 

номером z энергия нижних состояний 

~104 эВ

Переходы в эти состояния 

сопровождаются 

рентгеновским излучением



Рентгеновские спектры всех 

многоэлектронных атомов схожи и не 

зависят от химического соединения, в 

которое входят атомы



Модель 3.1. Виды химической связи.
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Ионная (гетерополярная) связь
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Лондон и Гайтнер (1927 г.)
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Энергии взаимодействия в H2 в зависимости 

от межъядерного расстояния.



Энергия молекулы
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ГИБРИДИЗАЦИЯ ОРБИТ

• Сложение пси-функций отдельных 

атомов в молекуле, приводящее к 

образованию направленных 

лепестков, называется 

гибридизацией.



s-орбиталь + p-орбиталь и две 

sp-гибридные орбитали 



Модель 3.4. Гибридизация орбиталей
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Несвязывающие электронные пары и 

углы связи в молекулах NH3 и H2O в 

сравнении с молекулой CH4.



Модель 3.2. Связи в молекуле бензола.
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Модель 3.3. Сигма- и пи-связи. 
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