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Введение


Среди различных разделов химии общая химия занимает основополагающее место. Связано это, прежде всего, с тем, что именно здесь излагаются основные законы химии, в равной степени присущие, как объектам неорганической, так и органической природы. Именно, знание основных законов химии, изучаемых общей химией, позволяет осознанно предсказывать физические свойства и реакционную способность многих веществ. Владение материалом этого раздела позволит решать качественно новые химические задачи, связанные с реакционной способностью, взаимным превращением веществ, анализом, или поиском оптимальных путей синтеза. Целью данного пособия является выведение химических знаний на новый, системный уровень. Владение этим уровнем позволит предсказывать химические свойства ранее не изученных соединений.


Данное пособие состоит из восьми разделов. В первой главе "Строение атома" раскрываются основные этапы в изучении строения атома. Достаточно подробно рассказывается об экспериментальных данных, на которых базируются современные представления о строении атома. Здесь подробно прослеживается связь между характеристиками электронного строения атома и спектральными линиями. Это открытие, сделанное Н. Бором не освещено в подавляющем большинстве учебных пособий по химии.


Во второй главе "Периодический закон" излагается в различных интерпретациях суть этого одного из основополагающих законов природы, прослеживается взаимосвязь между экспериментальными данными и нашими представлениями о строении атома. Прочитав главу, также можно получить информацию о новых названиях искусственно синтезированных элементов конца периодической системы Д. И. Менделеева, рекомендованных к использованию союзом общей и прикладной химии.  


Особо интересна третья глава "Химическая связь", где с разных позиций раскрываются причины, побуждающие атомы к образованию связей между атомами, подробно классифицируются виды связи, выделяются основные закономерности, по которым происходит их образование. Здесь же показано, каким образом знание материала по химической связи позволяет предсказывать физические свойства и реакционную способность веществ. Демонстрируется применение метода молекулярных орбиталей, который вошел в некоторые учебники химии, включенные в федеральный комплект. Далее учитель познакомится с универсальной методикой, служащей для предсказания геометрической формы многоатомных молекул.


Отдельной главой выделены и обобщаются закономерности реакций, в ходе которых не происходит передача электронов от одних атомов к другим. Здесь описываются различные понятийные уровни "кислоты" и "основания", кислотно-основного равновесия. Проведена классификация обменных реакций, протекающих в растворе, дано понятие растворимости и произведения растворимости и правила для написания уравнений реакций гидролиза солей.


В пятой главе "Окислительно-восстановительные реакции"  приводятся два подхода к определению степени окисления (один из них (по структурной формуле) вероятно, описан впервые), даны основные правила для подбора коэффициентов в сложных случаях, определения продуктов и направления протекания реакций. Приведены правила написания уравнений реакций электролиза. 


Шестая глава посвящена краткому и в популярной форме, изложению основ термодинамики. Приводится сравнение по величине химической энергии с другими видами энергии. Описаны понятия энтальпия и энтропия, появившиеся в современных школьных учебниках. В популярной форме (доступной даже ученику) описываются законы термодинамики. Здесь же рассматривается энергия Гиббса, играющая роль арбитра в определении направления самопроизвольного протекания реакции. Описан закон Гесса и основные следствия из него, позволяющие решать расчетные задачи. 


Седьмая глава описывает современные представления о скорости химической реакции,  зависимости скорости от концентрации веществ (дана точная формулировка) и температуры (включая более точное уравнение Аррениуса). 


Восьмая глава посвящена описанию различных агрегатных состояний вещества. Здесь с нетрадиционной точки зрения рассматривается молярный объем газов, дана методика расчета средней скорости движения молекул газов, приведены методики расчетов среднего межмолекулярного расстояния для газов, определения размера атома для твердых веществ.


Каждая глава завершатся подбором вопросов и упражнений к прочитанному, которые позволят оценить степень усвоения материала. Пособие может использоваться как для самостоятельного изучения, так и в качестве вспомогательного к лекционным и семинарским занятиям по данному разделу.
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ГЛАВА 1 ”ЭЛЕКТРОННОЕ СТРОЕНИЕ АТОМА”


К концу 19 века были накоплены сведения, подтверждающие сложное строение атома. В это период был выдвинут целый ряд моделей строения атома. Одна из первых моделей была выдвинута Джозефом Томсоном в 1904 году. Томсонова модель “сливового пудинга “ (в русском литературном переводе - “булочки с изюмом “) уподобляла атом сферическому пудингу с положительным электрическим зарядом, в который вкраплены отрицательно заряженные шарики - электроны:







Рис. 1.1.  Модель “сливового пудинга” (Томсон, 1904 г.)


Как часто в жизни случается, ученики продолжают путь, начатый учителями, и идут в этом направлении дальше. Так ученик Томсона Эрнест Резерфорд на основе подготовленного и проведенного им эксперимента сделал вывод, что атом в основном объеме своего пространства практически пуст. 


Ханс Гейгер и Эрнест Марсден были студентами Резерфорда. В 1910 году они проводили эксперименты, в которых бомбардировали тонкие листы золотой фольги пучком (-частиц (ядер атомов гелия). Толщина золотой фольги варьировалась от 1000 до 10000 атомов. В ходе эксперимента было обнаружено, что подавляющее число a-частиц совершенно, свободно проходили через фольгу, причем некоторые из них незначительно отклонились от первоначального направления.  Примерно одна из 10000-100000 частиц резко изменяла свое направление на противоположное:
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Рис.1.2.  Эксперимент Гейгера и Марсдена. Большинство частиц проходят сквозь фольгу без отклонений, но отдельные частицы рикошетируют обратно, по направлению к атому. Это наблюдение заставило Резерфорда выдвинуть новую модель атома. 

              






                                                                                                                


Рис.1.3.  Модель Резерфорда, согласно которой положительно заряженное ядро окружено облаком электронов, 1911 г.


Рассчитанный на основе проведенного эксперимента размер ядра атома оказался примерно в 100000 раз меньше самого атома. К примеру, если бы диаметр ядра составлял бы 1 см, то диаметр атома составил бы 1 км. И в этой  малой части пространства, занимаемого ядром, сосредоточено более 99,9% массы атома. 


После этого Резерфорд предсказал существование протона и показал, что его масса более чем в 1800 раз должна превышать массу электрона.  Существование нейтрона было предсказано Резерфордом в 1920 г. Экспериментально нейтрон был обнаружен в 1932 г.


Началом современной (квантовой) теории электронного строения атомов послужила планетарная модель атома, которую в 1913 году выдвинул Н.Бор. Обоснованием этой и более поздних моделей атома служат главным образом три источника данных: атомные спектры, энергии ионизации атомов, сродство атомов к электрону.
АТОМНЫЕ СПЕКТРЫ


Всякий спектр представляет собой развертку, разложение излучения на его составляющие. Для получения и измерения спектров используется специальный прибор - спектрометр. На рис.4 изображен полный спектр электромагнитного излучения.
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Рис.1.4. Спектр электромагнитного излучения.


Видимый свет составляет только небольшую часть всего спектра электромагнитного излучения и является примером непрерывного излучения. В непрерывном излучении содержатся все длины волн в пределах некоторого диапазона. Его спектр называется непрерывным (сплошным) спектром. Примером непрерывного спектра является известное всем природное явление - радуга. 


Когда пучок непрерывного излучения, например белый свет, пропускают через газообразный образец какого-либо элемента, в прошедшем через  образец пучке недостает излучения с определенными длинами волн. Спектр, поглощенного газообразным образцом излучения называется атомным спектром поглощения. Длины волн излучения, поглощенного атомами образца обнаруживаются по темным линиям на фоне непрерывного спектра.
                                     Газообраз-                   Дифракционная

                                   ный образец                  решетка
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Рис.1.5.  Устройство спектрометра.
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Рис. 1.6.  Атомный спектр испускания водорода.


Если элементы в их газообразном состоянии нагревать до высоких температур или пропускать через них электрический разряд, то они испускают излучение с определенными длинами волн. Спектр такого излучения наблюдается атомным спектром испускания или атомным эмиссионным спектром. Следует заметить, что линии в спектре испускания в точности соответствуют линиям в спектре поглощения.

СВЯЗЬ МЕЖДУ СПЕКТРАЛЬНЫМИ ЛИНИЯМИ

И ЭЛЕКТРОНАМИ (открытие Н.Бора)


Одним из важнейших достижений Н. Бора явился ответ на вопрос: Почему газообразные элементы поглощают или испускают излучение с фиксированными длинами волн, а не излучение с непрерывным спектром. Н. Бор установил соответствие между линиями атомного спектра и энергиями электронов. 


На основе этого Бор предложил в 1913 году планетарную модель атома, согласно которой электроны движутся вокруг ядра по стационарным круговым орбитам. 









Рис. 1.7.  Планетарная модель Н.Бора


Планетарная модель Бора не согласовывалась с  классическими законами электродинамики,  применимым к макрообъектам, по которым электрон неизбежно терял бы энергию и упал бы на ядро. 


Это противоречие Н. Бор решил следующим образом: предположив, что макро объекты существуют по своим - им присущим законам, выдвинув два постулата:


1. Электроны способны находиться в атоме только на некоторых разрешенных - стационарных орбитах. По этим орбитам электроны движутся, не испуская и не поглощая энергии.


2. Излучение или поглощение порции энергии происходит при переходе электрона с одной стационарной орбиты на другую.

АТОМНЫЙ СПЕКТР ИСПУСКАНИЯ ВОДОРОДА


Атомный спектр испускания водорода (рис. 6) представляет собой совокупность линий, среди которых можно различить три группы линий или серии. Серия линий, находящихся в ультрафиолетовой области, называется серий Лаймана, серия, находящаяся в видимой области - серия Бальмера, в инфракрасной области - серия Пашена. 
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Рис. 1.8. Соответствие между электронными переходами и спектральными линиями атома водорода

Серии линий, лежащие в ультрафиолетовой, видимой и инфракрасной области описываются единым уравнением: 1/(=R((1/N2 - 1/n), где ( - длина волны, R( - постоянная Ридберга, N- номер электронного уровня на который осуществляется переход электронов (для серии Лаймана N=1, для серии Бальмера N=2, для серии Пашена N=3),  n- целое число. 


Н. Бор связал электронные переходы со спектральными линиями атомарного водорода. Линии каждой серии (рис.8) по мере уменьшения длины волны постепенно приближаются к некоторому пределу - пределу сходимости. С увеличением номера энергетического уровня, наблюдается сгущение энергетических уровней. Так переход с первого энергетического уровня на второй требует большей энергии, чем со второго на третий, со второго на третий большего, чем с третьего на четвертый и т.д. Пределы сходимости спектральных линий соответствуют энергиям электронов, находящихся на самых высоких энергетических уровнях. 

ВОЛНОВАЯ ПРИРОДА ЭЛЕКТРОНА

Недостатки модели Бора.  Выдвинутая Бором модель атома до сих пор используется в ряде случаев. Она применима для объяснения линий в спектре атомарного водорода. Ею можно пользоваться, объясняя расположение элементов в периодической таблице и закономерности изменения энергий ионизации элементов. 


Однако модель Бора имеет несколько недостатков:


Во-первых, она не позволяет объяснить некоторые сложные особенности в спектрах элементов, более тяжелых, чем водород. 


Во-вторых,  экспериментально не подтверждается, что электроны в атомах вокруг ядра вращаются по круговым орбитам со строго определенным угловым моментом. Более того, если бы это было так, то электрон должен был бы постепенно терять энергию и замедляться. В конце концов, он оказался бы притянутым к ядру, что означает разрушение атома. На самом деле этого не происходит. 


Двойственная природа электрона. К 1925 году было уже известно, что электромагнитное излучение способно обнаружить свойства, как волновые, так и корпускулярные (подобные свойствам частиц), и в последнем случае ведет себя как поток частиц - фотонов. Энергия фотона связана с его длиной волны ( или частотой ( соотношением Е=h(= hc/(, т.к. С=((, где h=постоянная Планка, С-скорость света.  


Луи де Бройль высказал смелое предположение, что аналогичные волновые свойства можно приписать и электрону. Он объединил уравнение Эйнштейна (Е=mC​2) и Планка (Е=h() в одно: 

h(=mC2     ( hC/(=mC2 ( (=h/mc


Далее,  заменив скорость света на скорость электрона, получил (=h/mv, где  v- скорость электрона. 


Это уравнение, связывающее длину волны с его импульсом (mv), и легло в основу новой квантовой теории.


Де Бройль предложил рассматривать электрон как стоячую волну, которая  должна умещаться на атомной орбите целое число раз, соответствующее номеру электронного уровня. Так электрон, находящийся на первом электронном уровне, укладывается в атоме в одну длину волны, на втором электронном уровне - два                               раза и т.д. 

                                        n=1                      n=2                     n=3                                   

 








Рис. 1.9 . Соотнесение номера атомной орбитали с колебаниями струны

ОРБИТАЛИ


Внимательное рассмотрение атомных спектров показывает, что линии, обусловленные переходами, между энергетическими уровнями на самом деле расщеплены на более тонкие линии. Это указывает, что электронные оболочки в действительности расщеплены на подоболочки. Электронные подоболочки получили обозначение по типам соответствующих им линий в атомных спектрах.

s-подоболочка названа по “резкой” (sharp) s-линии;

p-подоболочка названа по “главной” (principal) p-линии;

d-подоболочка названа по “диффузной” (diffuse) d-линии;

f-подоболочка названа по “фундаментальной” (fundamental) f-линии.


Линии, обусловленные переходами между этими подоболочками, испытывают дальнейшее расщепление, если атомы элементов помещены во внешнее магнитное поле. Это расщепление называется эффектом Зеемана. Экспериментально было установлено, что s-линия не расщепляется, p-линия расщепляется на 3, d-линия - на 5, f-линия - на 7.


Согласно принципу неопределенности Гейзенберга, положение и момент электрона не могут быть определены одновременно с абсолютной точностью. Однако, несмотря на невозможность точного определения положения электрона можно указать вероятность нахождения электрона в определенном положении в любой момент времени. Из принципа неопределенности Гейзенберга вытекают два важных следствия:


Первое следствие. Движение электрона в атоме - движение без траектории. Вместо траектории в квантовой механике введено другое понятие - вероятность  пребывания электрона в определенной части объема атома, которая коррелирует с электронной плотностью при рассмотрении электрона в качестве электронного облака.


Второе следствие. Электрон не может упасть на ядро. Теория Бора не объясняла это явление. Квантовая механика дала объяснение и этому явлению. Увеличение в определенности координат электрона при падении электрона на ядро вызвало бы резкое возрастание разброса энергетических состояний электрона до 1011  кДж/моль и больше. Электрон с такой энергией вместо падения должен будет покинуть атом. Отсюда следует, что усилие необходимо не для того, чтобы удержать электрон от падения на ядро, а для того, чтобы “заставить” электрон находиться в пределах атома. Область пространства, в которой высока вероятность нахождения электрона, называется орбиталью. Понятие “орбиталь” не следует отождествлять с понятием орбита, которое используется в теории Бора. Под орбитой  в теории Бора понимается траектория (путь) электрона вокруг ядра.


Часто принято рассматривать электрон, как размытое в пространстве облако отрицательного заряда с общим зарядом, равным заряду электрона. Тогда плотность такого электронного облака в любой точке пространства пропорциональна вероятности нахождения электрона. Модель электронного облака очень удобна для наглядного описания распределения электронной плотности в пространстве. 


Таким образом, s-подоболочка состоит из одной s-орбитали, p-подоболочка - из трех p-орбиталей, d-оболочка - из пяти d-орбиталей, f-оболочка из семи f-орбиталей. S-орбиталь имеет сферическую форму, p-орбиталь - форму гантели, d-орбиталь - четырех лепестковый цветок или удвоенная гантель. 

                        y                                                            y                                                     y

                                   z                                                z                                          z    


                                      x                                                x                                            x       

                               S                                          Py                                         d 


s-орбиталь                                              p-орбиталь                                 d-орбиталь

Рис.1.10.   Формы  s- , p- и  d-орбиталей 

ЭНЕРГЕТИЧЕСКИЕ УРОВНИ И ЭЛЕКТРОННАЯ КОНФИГУРАЦИЯ АТОМА


Атомный спектры поглощения и испускания однозначно показывают, что все атомы имеют целый ряд возможных энергетических состояний, характеризующих как основное, так и возбужденные энергетические состояния. 

                                                      4p        

  E                                                 4f  

                                                     4d

             n=4                                  3d

                                                      3p                                                       

             n=3                                   3s                  

                                                       2p        4s


             n=2                                    2s


      n=1    

                       1s

Рис. 1.11. Диаграмма электронных энергетических уровней атома


Запись распределения электронов в атомах по электронным уровням и подуровням называется электронной конфигурацией элемента, которая может быть записана как в основном, так и возбужденном состоянии атома. 


Для определения конкретной электронной конфигурации элемента в основном состоянии существуют следующие три правила:


Правило 1. Принцип заполнения (наименьшей энергии). Электроны в основном состоянии заполняют орбитали в последовательности повышения орбитальных энергетических уровней. Низшие, по энергии, орбитали всегда заполняются первыми.


Правило 2. Принцип запрета Паули. На любой орбитали может находиться не более двух электронов, причем с противоположно направленными спинами (спин - особое свойство электрона, не имеющее аналогов в макромире, которое упрощенно можно представить, как вращение электрона вокруг собственной оси).


Правило 3. Правило Гунда. Электроны заполняют вырожденные (с одинаковой энергией) орбитали одиночными электронами с одинаково направленными спинами, лишь после этого идет заполнение вырожденных орбиталей вторым электроном, согласно правилу 2.


Например, электронная конфигурация элемента водорода в основном состоянии записывается как 

номер электронного уровня
                  1s1    кол-во электронов на орбитали 

            форма орбитали           

в первом возбужденном состоянии 2s1, во втором возбужденном состоянии-2p1 и

т.д.


Для одноэлектронного атома (водорода) можно представить следующее распределение электронной плотности, в случае, если электрон находится в основном и возбужденном состояниях:

   Епл                                             Епл                                             Епл   


1s                        2s                     3s   




               r                     r                     r            

расстояние от ядра                               расстояние от ядра                          расстояние от ядра
Рис.1.12. Примерное распределение электронной плотности для одноэлектронного атома в основном и возбужденном состояниях. 

В случае если электронов несколько, и они расположены на различных орбиталях в многоэлектронном атоме, происходит проникновение электронной плотности одного электрона с одной орбитали в электронную плотность другого электрона на другой орбитали. В качестве примера рассмотрим трехэлектронный атом лития, находящийся в основном состоянии:

Епл
                1s2          


                                  2s1


                            0,1                  0,2            r, нм     

Рис.1.13.  Примерное распределение электронной плотности в трехэлектронном атоме лития. 
МАГНИТНЫЕ И ЭНЕРГЕТИЧЕСКИЕ ХАРАКТЕРИСТИКИ АТОМОВ


Магнитные свойства атомов характеризует их поведение во внешнем магнитном поле. Если вещество выталкивается из внешнего неоднородного магнитного поля, то атомы этого вещества называют диамагнитными. Если вещество втягивается во внешнее неоднородное магнитное поле, то атомы этого вещества получают название парамагнитные.


Диамагнитные свойства вызваны движением спаренных электронов, а парамагнитные - движением неспаренных электронов. Чем больше у атома неспаренных электронов, тем в большей степени проявляется парамагнетизм у вещества. 


Особенности электронной структуры атомов различных элементов находят отражение в таких энергетических характеристиках атомов, как энергия ионизации Еи и сродство к  электрону Ее Их значения отнесенные к атому принято измерять в килоджоулях на моль (кДж/моль).


Энергия ионизации  - минимальная энергия необходимая для полного удаления электрона из нейтрального несвязанного (газообразного) атома: находящегося в основном состоянии. Значение Еи всегда является положительным. Например, энергия ионизации атома водорода H(г)=Н+ (г) + е -, равная +1312,1 кДж/моль представляет собой переход с 1s-атомной орбитали (АО) на АО с n=(, которой отвечает величина Е(=0.


У многоэлектронных атомов различают первую (Е​1и), вторую (Е2и), третью (Е3и) и т.д. - энергии ионизации по последовательному удалению электронов из атома. При этом всегда для одного и того же атома Е1и(Е2и(Е3и,, поскольку второй, третий и т.д. электроны приходится отрывать от положительно заряженного иона. 


Наибольшими значениями энергии ионизации обладают атомы благородных газов, имеющие полностью заселенный электронами энергетический уровень. Наименьшее значение энергий ионизации имеют атомы щелочных металлов, у  которых имеется один электрон, надежно экранированный от сильного воздействия ядра предыдущей заполненной электронной оболочкой. 


Сродство к электрону - энергия, выделяемая или поглощаемая при присоединении электрона к нейтральному несвязанному атому, находящемуся в газообразном состоянии, с образованием отрицательного заряженного иона. Например: F2(г) + е- = F-(г), Еи= 345,7 кДж/моль.


Наибольшим сродством к электрону обладают галогены.

РАЗМЕРЫ АТОМА 


Определение размера атома, а, следовательно, и атомного радиуса (считается, что атом должен быть сферическим, так как это соответствует минимуму потенциальной энергии) связано с некоторыми проблемами. 


Во-первых, атом не является сферой со строго определенной поверхностью и радиусом. Вероятность обнаружения электрона (электронная плотность) по мере удаления от ядра постепенно возрастает до некоторого максимума, а затем постепенно уменьшается, но становится равной нулю только на бесконечно большом расстоянии.


Во-вторых, радиус индивидуального атома, находящегося в газообразном состоянии, по-видимому, нельзя измерить экспериментально, его можно только рассчитать, используя только квантово-химические расчеты по уравнению Шредингера.


Эксперимент позволяет только определять межъядерные расстояния (длины связей). Для их определения используется рентгеноструктурный анализ или метод электронографии, основанный на дифракции электронов. Радиус полагают равным половине межъядерного расстояния. 


На основе анализа литературных источников можно выделить пять различных подходов к определению размера атома. 


1. За радиус атома принимается такое расстояние от ядра, в котором сосредоточено 90% его электронной плотности (ri).


2.  Квантово-химические расчеты позволяют рассчитать расстояние от ядра, соответствующее максимуму электронной плотности на последней заполненной электронами орбитали. (rо) - это орбитальный радиус.

  Епл                                                 электронная плотность 
                                                                                              расстояние от ядра

                                    90%                       



                       ro                        ri            r          

Рис.1.14 .Орбитальный радиус атома.


3. Металлический радиус равен половине межъядерного расстояния соседних атомов в кристаллической решетке металла.


4. Ковалентный атомный радиус определяется как половина межъядерного расстояния между двумя одинаковыми атомами, связанными ковалентной связью.


5. Возможно измерение и расчеты радиусов между соседними ионами в соли.


Металлические и ковалентный радиусы определяются, как правило, экспериментально и называются еще эффективными.

УПРАЖНЕНИЯ  К ГЛАВЕ “ЭЛЕКТРОННОЕ СТРОЕНИЕ АТОМА"


1. Какие модели строения атома предлагались, кто их авторы, на каких экспериментальных данных они основаны?


2. Что такое атомные спектры и как они получаются?


3. Чему соответствует каждая линия атомного спектра?


4. Как вы понимаете, что такое основное и возбужденное состояние атома?


5. На каких экспериментальных данных основана теория Бора? Какие постулаты были выдвинуты Н.Бором?


6. Как связаны между собой электромагнитное излучение и переходы электронов с одной орбитали на другую?


7. Чем отличается атомный спектр испускания от атомного спектра поглощения, какое соответствие между двумя этими видами спектров имеется?


8. Какие серии линий имеются в спектре атома водорода и какими переходами они обусловлены?


9. В чем состояли недостатки модели Н.Бора?


10. Запишите математические преобразования, проделанные Луи де Бройлем. Какими основополагающими уравнениями он воспользовался? Сформулируйте гипотезу де Бройля.


11. Что означает нахождение электрона на 2s-орбитали в современной квантовой теории? Как он взаимодействует с электронами,  находящимися на 1 s-орбитали?


12. Запишите электронную конфигурацию He, Ne и Li в основном и первом возбужденном состоянии.


13. В чем состоит принцип неопределенности Гейзенберга? Какие два важных следствия из него вытекают?


14. Что такое диамагнитные и парамагнитные атомы? Поясните на конкретных примерах.


15. Что такое энергия ионизации и сродство к электрону? Какие атомы обладают наименьшей и наибольшей энергией ионизации, наибольшим сродством к электрону?


16. Поясните, в чем состоит отличие термина орбиталь от термина орбита?

17.  Как измеряют или рассчитывают размеры атома? Какие виды радиусов вы знаете, и чем они отличаются?

Тесты

1.  Модель «сливового пудинга» была впервые предложена …Д. Томсоном в 1904 г

2.  Резерфорд бомбардировал золотую фольгу …(-частицами
3.  Диаметр ядра атома меньше диаметра атома примерно … в 100.000 раз
4.  Масса электрона меньше массы протона примерно… в 1.800 раз
5.  Нильс Бор предложил модель атома, которая получила название… планетарной
6.  Серия линий в атомном спектре водорода, находящаяся в видимой области получила название серия … Бальмера
7.  Впервые волновые свойства электрону приписал … Луи де Бройль
8.  Минимальная энергия необходимая для полного удаления электрона из нейтрального несвязанного (газообразного) атома: находящегося в основном состоянии называется … энергией ионизации
9.  Энергия, выделяемая или поглощаемая при присоединении электрона к нейтральному несвязанному атому, находящемуся в газообразном состоянии, с образованием отрицательного заряженного иона называется энергией … ионизации
10.  Если вещество выталкивается из внешнего неоднородного магнитного поля, то атомы этого вещества называют… диамагнитными

11.  Если вещество втягивается во внешнее неоднородное магнитное поле, то атомы этого вещества получают название… парамагнитные.

12.   S - подоболочка - одна; р-подоболочек - три; d - подоболочек - пять f - подоболочек -  …

13.  Атомный радиус определяемый как половина межъядерного расстояния между двумя одинаковыми атомами, связанными ковалентной связью называется … ковалентным

14.   Область пространства, в которой высока вероятность нахождения электрона, называется… орбиталью.
15.  На любой орбитали может находиться не более двух электронов, причем с противоположно направленными спинами  — это формулировка принципа … запрета Паули.



PAGE  
16

