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_________________________________Будова атома___________________________________

2. БУДОВА АТОМА
Викладено наукові відкриття, які сприяли створенню теорії будови атома, моделі атома за Бором та положень сучасної теорії будови атома. Розглянуто квантові числа й будову електронних оболонок атомів.
2.1. Ранні уявлення про будову атома
У кінці ХIХ ст. було встановлено ряд фактів, які свідчили про складність будови атомів. 

Це, насамперед, відкриття електрона англійським фізиком Дж. Томсоном у 1897 р., встановлення факту, що багато речовин випускають електрони під час нагрівання, освітлення, рентгенівського опромінювання, а також того, що електрони є переносниками електричного струму в металах. Таким чином, електрони є в атомах усіх елементів. 

Велику роль у розвитку будови атома відіграло відкриття явища радіоактивності, вперше виявленого у сполуках урану французьким фізиком 
А. Беккерелем у 1896 р. 

В 1898 р. Марія Кюрі-Склодовська та П’єр Кюрі відкрили в уранових рудах два нових радіоактивних елементи – Полоній і Радій. 

У вивченні радіоактивності велика заслуга видатного фізика 
Е. Резерфорда, який у 1899 р. довів, що радіоактивне випромінювання неоднорідне – під дією магнітного поля воно поділяється на три пучки: 
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-, 
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- і 
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-промені. Ці промені відрізняються  проникною здатністю, а також  здатністю до взаємодії з електричним полем. Вивчення радіоактивності підтвердило складність будови атомів. 
У 1903 р. англійський фізик Дж. Томсон запропонував модель будови атома. Згідно з цією моделлю атом складається з позитивного заряду, рівномірно розподіленого по всьому об’єму, та електронів, що в ньому коливаються. 

Е. Резерфорд з метою перевірки гіпотези Дж. Томсона виконав серію дослідів з розсіювання 
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-частинок тонкими металевими пластинками. Більшість 
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-частинок, проходячи крізь пластинки срібла і золота, не змінювали свого напрямку, деякі відхилялися на невеликі кути, і тільки одна з 
десяти тисяч 
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-частинок відкидалася назад, ніби наштовхувалася на масивну перешкоду. Виходячи з цього Е. Резерфорд зробив висновок, що в атомі є важке ядро, яке займає дуже малу частину простору і в якому зосереджена переважна частина всієї маси атома. Крім того, ядро повинно мати позитивний заряд, оскільки відштовхує однойменно заряджені 
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-частинки. 

У 1911 р. Е. Резерфорд запропонував так звану планетарну модель будови атома, згідно з якою атом складається з позитивно зарядженого ядра, в якому зосереджена майже вся маса атома, та електронів, які обертаються навколо ядра. Сумарний негативний заряд електронів чисельно дорівнює позитивному заряду ядра. Діаметр ядра у 104 – 105 разів менший за діаметр атома в цілому. 

Е. Резерфорд обчислив також і заряд ядра, який чисельно дорівнює протонному числу (порядковому номеру) елемента в періодичній системі. Пізніше (1913 р.) це підтвердив Г. Мозлі, виявивши зв’язок між довжинами хвиль певних ліній рентгенівського спектра елемента і його протонним числом (закон Мозлі): корінь квадратний із обернених значень довжин хвиль однакових серій рентгенівського спектра перебуває в лінійній залежності від протонного числа елемента: 
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де 
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 – довжина хвилі власного випромінювання елемента; а, в – константи, що залежать від лінії та серії спектра; z – протонне число елемента. 

Закон Мозлі давав змогу винайти точні значення протонних чисел маловивчених і ще не відкритих елементів, а також встановити, що між елементами Гідрогеном і Ураном розміщено 92 елементи. 

Протонне число є важливою характеристикою елемента, воно дорівнює позитивному заряду ядра його атома. Виходячи з електронейтральності атома, можна зробити висновок, що й число електронів, які обертаються навколо ядра, дорівнює протонному числу елемента. 

2.2. Будова атома за Бором

Запропонована Е. Резерфордом модель будови атома була великим кроком вперед у розвитку теорії будови атома, але не могла пояснити деяких експериментальних даних, а іноді й суперечила вже встановленим фактам: 

– якщо прийняти ядерну модель будови атома, то згідно з класичною електродинамікою, електрони  під час обертання навколо ядра повинні поступово втрачати енергію і через деякий час впасти на ядро, внаслідок чого атом припинив би своє існування. Цей висновок суперечить реальним властивостям атомів, які є стабільним утворенням; 

– постійне випромінювання енергії електронами під час їх обертання навколо ядра повинно привести до утворення суцільного спектра, а не лінійчастого, який спостерігається насправді. Отже, електрон, обертаючись навколо ядра, енергію не випромінює. 
Ці суперечності гіпотези Е. Резерфорда усунув видатний датський фізик 
Н. Бор, який запропонував теорію, що узгоджувала положення ядерної моделі будови атомів з характерними для них лінійчастими спектрами. 

Лінійчасті спектри одержують дифракцією світла, випроміненого розпеченими газами або парою. Кожному хімічному елементу відповідає певний спектр. Так, пропускаючи світло, випромінене газоподібним воднем, крізь призму або дифракційні ґратки, у видимій ділянці отримуваного спектра атома Гідрогену видно п’ять ліній, кожна з яких характеризується певною частотою.

У 1885 р. талановитий швейцарський вчений С. Бальмер знайшов емпіричну формулу для розрахунку частоти кожної із спектральних ліній атома Гідрогену: 
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де   
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 – частота спектральної лінії;  к – константа;  n = 3, 4, 5 – цілі числа,  n ( 2. 

Ця формула чітко відображує дискретність структури спектра атома Гідрогену. 

Природу лінійчастих спектрів пояснив Н. Бор у 1913 р. , запропонувавши теорію, що об'єднала ядерну модель будови атома з квантовою теорією світла, висунутою видатним німецьким фізиком М. Планком. 

У 1900 р. М. Планк довів, що світлова енергія випромінюється і поглинається тілами не безперервно, а періодично, дискретно, тобто окремими порціями – квантами. Енергія кожної такої порції залежить від частоти випромінювання 
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 і визначається за рівнянням Планка 

Е = h 
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,                                                                                                      

де h = 6,626 ∙ 10-34 Дж ·с – стала Планка. 

У 1905 р. А. Ейнштейн дійшов висновку, що електромагнітна (промениста) енергія існує тільки у формі квантів і що випромінювання є потоком неподільних матеріальних частинок – фотонів. Фотону властива корпускулярно-хвильова двоїстість. 

Н. Бор, ґрунтуючись на положенні квантової теорії світла про його дискретну природу і виходячи з лінійчастого характеру атомних спектрів, дійшов висновку, що енергія електронів в атомі теж змінюється стрибкоподібно. 

Основні положення своєї теорії будови атома Н. Бор сформулював у вигляді трьох постулатів: 

1) електрони можуть обертатися навколо ядра не по будь-яких, а тільки по деяких певних колових орбітах. Ці орбіти називаються стаціонарними; 

2) електрон, що обертається по стаціонарній орбіті, не випромінює електромагнітної енергії; 

3) випромінювання або поглинання енергії відбувається під час стрибкоподібного переходу електрона з однієї стаціонарної орбіти на іншу. 

Перехід електрона з більш віддаленої орбіти на ближчу до ядра приводить до зменшення енергії атома, при цьому виділяється енергія у вигляді кванта електромагнітного випромінювання: 
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Останнє рівняння дає змогу обчислити можливі частоти випромінювання, тобто розрахувати спектр атома. 
Н. Бор вивів формулу, подібну до рівняння, знайденого 
С. Бальмером для розрахунку частот ліній спектра атома Гідрогену. 

Незважаючи на великий успіх, теорія Н. Бора була не в змозі дати відповідь на всі питання щодо будови атома: 

– як розраховувати спектр атома із кількома електронами; 

– пояснити поведінку атома Гідрогену в магнітному та електричному полях (ефекти Зеємана, Штарка),  причину різної інтенсивності ліній в його атомному спектрі тощо. 

2.3. Сучасна теорія будови атома 
Подальші успіхи у вивченні електронних структур атомів пов’язані з квантовою механікою, яка виникла на шляху поширення уявлень про корпускулярно-хвильову двоїстість фотона на всі об’єкти мікросвіту, в тому числі й на електрони. 

У 1924 р. французький фізик де Бройль припустив, що електрони подібно світлу мають подвійну корпускулярно-хвильову природу. Довжина хвилі, асоційованої з частинкою, може бути розрахована за формулою 

λ = 
[image: image17.wmf]mv

h

,                                                                     

де h – стала Планка; m – маса частинки; v – швидкість руху частинки. 

Хвильові властивості електрона підтверджені експериментально дослідами американських учених Девіссона та Джермера (1928). Пучок електронів, пропущений крізь кристал, підлягає подібно до рентгенівських променів дифракції, тобто руху електронів притаманні властивості хвильового руху. 

Важлива віха у розвитку хвильових уявлень – принцип невизначеності, запропонований Гейзенбергом (1927): 

∆Х  ∆Р ≥ 
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де ∆Х – помилка при визначенні положення електрона у просторі відносно системи координат; ∆Р – помилка у визначенні імпульсу руху електрона. 

Добуток помилок у визначенні координат та імпульсу руху не може бути меншим за певну величину. 

Принцип невизначеності не пов’язаний з точністю показань приладів або ретельністю роботи експериментатора. Це – закон природи, який грунтується на тому, що всякий нагляд у мікросвіті викликає збурення об’єктів, під яким  розуміється зміна характеристики руху під впливом вимірювального приладу. Найелементарніше вимірювання відбувається під час дії єдиного фотона на електрон. Після зіткнення з електроном фотон повертається і реєструється приладом. Але при їх зіткненні змінюється характеристика руху електрона, його координати та імпульс руху, тобто об’єкт спостереження збурений. Якщо з високою точністю зафіксувати положення електрона (∆Х – мале), то імпульс стає невизначеним (∆Р – досить велике), і навпаки. 

З принципу невизначеності витікає неможливість із достатнім ступенем точності одночасно визначати координати електрона у просторі та його енергію (пов’язану з імпульсом). 

Оскільки електрон виявляє властивості хвилі, тому австрійський фізик   Е. Шредінгер у 1925 р. зробив припущення: стан електрона в атомі можна описати за допомогою хвильової функції 
[image: image19.wmf]Y

 (х, y, z), як функції трьох координат. Він вивiв рівняння, що пов'язує енергію системи з її хвильовим рухом. Для багатоелектронних атомів користуються наближеними розв'язаннями рівняння Шредінгера, які забезпечили обґрунтування квантових чисел. 

Величина 
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2 відображає щільність імовірності перебування електрона в певній ділянці простору. Такі уявлення змусили відмовитися від прийнятої раніше моделі атома, згідно з якою електрон рухається за визначеними траєкторіями, орбітами, і ввести поняття про електронний розподіл з певною хвильовою функцією, яку прийнято називати атомною орбіталлю (АО). 

Кожний електрон займає лише свою орбіталь. Основними характеристиками, що визначають рух електрона навколо ядра, є енергія та просторові особливості відповідної орбіталі.

Сукупність електронних (атомних) орбіталей, що належать одному енергетичному рівню, утворює електронний шар. 
2.4. Квантові числа 

Стан електронів у атомі характеризується чотирма квантовими числами: 

1) n – головне квантове число (номер енергетичного рівня), яке визначає енергію електрона. У деякому розумінні воно встановлюється за положенням електрона в атомі. Чим вище значення n, тим далі від ядра атома розташована зона максимальної ймовірності знаходження електрона. Величина n набуває значень ряду послідовних цілих чисел, починаючи з одиниці: n = 1; 2; 3 і т. д. Рівні позначаються буквами відповідно K, L, M, N, O, P і т.д.; 

2) 
[image: image21.wmf]l

 – побічне квантове число (енергетичний підрівень). Залежно від значення 
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 енергія електрона на даному енергетичному підрівні варіюється: 

[image: image23.wmf]l

 набуває значень послідовних цілих чисел від 0 до (n – 1). Наприклад, n = 3 
(n – 1) = 2;  
[image: image24.wmf]l

 набуває значень 0; 1; 2. 

Підрівні в атомі позначаються буквами: 
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 = 0; 

s-підрівень; 

s-електрони;
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 = 1; 

p-підрівень; 

p-електрони;
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 = 2; 

d-підрівень;

d-електрони;
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 = 3; 

f-підрівень; 

f-електрони.

Від значень 
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 залежить форма електронної хмари: s-електрони мають сферичну форму, а p-електрони – форму у вигляді гантелі (рис. 1). 
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Рис. 1. Схематичне зображення електронних хмар s- і p-електронів
Для d-електронів властива складна форма (рис. 2), а для f-електронів – форма електронних хмар, схожих на хмари d-електронів, але ще більш різноманітних;
Рис. 2. Просторова орієнтація електронних хмар d-електронів
3) 
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m

 – магнітне квантове число, визначає орієнтацію електромагнітної хмари у зовнішньому магнітному полі (рис. 3). 


Рис. 3. Орієнтація електромагнітної хмари у зовнішньому магнітному полі 

Магнітне квантове число набуває значень цілих чисел від –
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до +
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 (сюди належить і 0). 

Наприклад, для 
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 = 3 
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m

 набуває значень –3; –2; –1; 0; +1; +2; +3; 

4) ms – спінове квантове число, що характеризує обертання електрона навколо власної осі; ms набуває двох значень: +1/2; –1/2. Спінове квантове число отримують математично при розв’язуванні рівняння Шредінгера. 

Електрони з одними й тими ж значеннями n, 
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 і 
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m

, які відрізняються один від одного тільки значенням ms, утворюють атомну орбіталь (спарені електрони). В електронів, що містяться на одній орбіталі, однакові енергія та форма електронної хмари і вони теж розташовані у просторі. Слід звернути увагу на те, що розподіл електронів в атомі підкоряється принципу Паулі: 
в атомі не можуть міститися два електрони (чи більше), в яких усі чотири квантових числа були б однаковими. Це означає: 1) будь-які два електрони в одному атомі мають розрізнятися значенням принаймні одного квантового числа; 2) в атомі може знаходитися максимально стільки електронів, скільки різних комбінацій можуть утворити чотири квантових числа. У табл. 1 наведені можливі комбінації квантових чисел (за принципом Паулі) для перших двох енергетичних рівнів. Для першого рівня (n = 1) можливі дві комбінації, тобто на ньому може бути не більше двох електронів, а для другого (n = 2) – вісім комбінацій (не більше восьми електронів). 

Таблиця 1

Взаємозв’язок між квантовими числами та кількістю електронів 

на рівнях і підрівнях атомів 

	     n
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m


	ms
	Кількість
електронів

	
	
	
	
	на 

    підрівні
	      на

    рівні

	     1
	      0
	      0


	+1/2, –1/2
	2
	2

	     2
	      0
	      0


	+1/2, –1/2
	2
	8

	
	      1
	     –1

       0

     +1
	+1/2, –1/2

+1/2, –1/2

+1/2, –1/2
	6
	


2.5. Будова електронних оболонок атомів 

У табл. 2 подані значення квантових чисел для чотирьох енергетичних рівнів (електронних шарів) і максимальні числа електронів для кожних рівня та підрівня. Підрівні прийнято позначати подвійним символом: числовим значенням головного квантового числа та літерним значенням побічного квантового числа (1s, 2s, 2р і т.д.). Кількість електронів на даному підрівні дорівнює 2 (2
[image: image39.wmf]l

 + 1), а на даному рівні – сумі електронів на всіх його підрівнях або 2n2, тобто подвійному квадрату головного квантового числа n. 
Таблиця 2
Максимальне число електронів на рівнях і підрівнях атомів

	Значення головного квантового

числа n 

та його позначення
	Значення побічного квантового числа 
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	Позначення

підрівня
	Значення 

магнітного числа 
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m


	Кількість електронів 

	
	
	
	
	на підрівні
	на рівні

	1       K
	0
	    1s
	  0
	      2
	      2

	2       L
	0
	    2s
	  0
	      2
	      8

	
	1
	    2p
	      –1, 0, +1
	      6
	

	3      M
	0
	    3s
	  0
	      2
	      18



	
	1
	    3p
	      –1, 0, +1
	      6
	

	
	2
	    3d
	–2, –1, 0, +1, +2
	      10
	

	4      N
	0
	    4s
	  0
	      2
	      32



	
	1
	    4p
	      –1, 0, +1
	      6
	

	
	2
	    4d
	–2, –1, 0, +1, +2
	      10
	

	
	3
	    4f
	–3, –2, –1, 0, +1,

+2, +3
	      14
	


Будова електронних оболонок атома виражається так званою електронною конфігурацією (формулою). Індекс, поставлений праворуч угорі біля символу підрівня, виражає кількість електронів, що містяться на даному підрівні. Атом Гідрогену складається з ядра та електрона, що знаходиться на підрівні 
[image: image42.wmf]s

 (поняття рівня та підрівня для головного квантового числа n = 1 збігається). Електронні конфігурації Гідрогену та атомів елементів трьох коротких періодів наведені у табл. 3. Сума індексів у електронній конфігурації дорівнює загальній кількості електронів у атомі, тобто порядковому номеру елемента. 

Заповнення енергетичних рівнів за збільшенням порядкового номера елемента відбувається таким чином, що кожен доданий електрон намагається зайняти найнижчий рівень (незакінчений), що відповідає найбільш міцному його зв’язку з ядром. 

Таблиця 3

Електронні конфігурації атомів елементів трьох коротких періодів
	Період
	Поряд-

ковий 

номер


	Елемент
	Електронна 

формула
	Число 

валентних електронів
	Номер групи
	Примітка

	1
	1
	Н
	1s1
	1
	1


	Стійкий 

дублет 

електро-нів

Стійкий 

октет 

електро-

нів 

Стійкий 

октет 

електро-

нів

	1
	2
	Не
	1s2
	–
	0


	

	2
	3
	Li
	1s2, 2s1
	1
	1


	

	2
	4
	Be
	1s2, 2s2
	2
	2


	

	2
	5
	B
	1s2, 2s2, 2p1
	3
	3


	

	2
	6
	C
	1s2, 2s2, 2p2
	4
	4


	

	2
	7
	N
	1s2, 2s2, 2p3
	5
	5


	

	2
	8
	O
	1s2, 2s2, 2p4
	6
	6


	

	2
	9
	F
	1s2, 2s2, 2p5
	7
	7


	

	2
	10
	Ne
	1s2, 2s2, 2p6
	–
	0


	

	3
	11
	Na
	1s2, 2s2, 2p6, 3s1
	1
	1


	

	3
	12
	Mg
	1s2, 2s2, 2p6, 3s2
	2
	2


	

	3
	13
	Al
	1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p1
	3
	3


	

	3
	14
	Si
	1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p2
	4
	4


	

	3
	15
	P
	1s2, 2s2, 2p6, 

3s2, 3p3
	5
	5


	

	3
	16
	S
	1s2, 2s2, 2p6, 

3s2, 3p4
	6
	6


	

	3
	17
	Cl
	1s2, 2s2, 2p6, 

3s2, 3p5
	7
	7


	

	3
	18
	Ar
	1s2, 2s2, 2p6, 

3s2, 3p6
	–
	0


	


Завдяки вивченню спектрів випромінювання елементів було уточнено будову електронних оболонок.  Можна очікувати, що нормальний порядок заповнення електронних підрівнів має бути таким: 1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 3d10, 4s2, 4p6, 4d10, 4f14, 5s2, 5p6, 5d10 і т.д. Проте, починаючи з четвертого періоду, цей порядок порушується: спочатку заповнюється підрівень 4s2 (К і Са), потім – 3d10  (десять елементів побічних підгруп і VIII група, так звана вставна декада від Sс по Zn включно) і, нарешті, 4p6 (шість елементів від Ga по Kr включно). Це пояснюється тим, що енергетичні підрівні різних рівнів іноді перекривають один одного й підрівень 4s виявляється енергетично вигіднішим і заповнюється раніше ніж підрівень 3d. 
Для визначення послідовності заповнення електронних рівнів та підрівнів потрібно користуватися рис. 4.
     

      n

       7                    7s                   7p                  7d                7f
       6                     6s                   6p                  6d                 6f
       5                     5s                   5p                  5d                 5f

       4                     4s                   4p                  4d                 4f
       3                     3s                   3p                  3d 
       2                    2s                   2p                  
       1                    1s

                  0                1                  2                   3                  
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Рис. 4. Послідовність заповнення електронних рівнів та підрівнів

Отже, реальна послідовність заповнення енергетичних (електронних) рівнів у порядку зростання їх енергії така: 
1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s < 3d < 4p < 5s < 4d < 5p < 6s < 4f ~5d < 6p < 7s < 5f ~ 6d < 7p.
У табл. 4 наведено електронні конфігурації деяких елементів четвертого періоду. 
Таблиця 4 

Електронні конфігурації деяких елементів четвертого періоду

	 Елемент
	Електронна формула
	Примітка



	K
	1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 4s1
	Пропущений підрівень 3d


	Ca
	1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 4s2
	Пропущений підрівень 3d


	Sc
	1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 3d1, 4s2
	Початок заповнення пропущеного підрівня 3d



	Ti
	1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 3d2, 4s2
	Заповнення підрівня 3d триває


	Zn
	1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 3d10, 4s2
	Заповнення підрівня 3d завершено



	Ga
	1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 3d10, 4s2, 4p1
	Початок заповнення підрівня 4p



	Kr
	1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 3d10, 4s2, 4p6
	Заповнення підрівня 4p завершено, утворився стійкий октет




Електронні конфігурації  атомів останніх елементів четвертого періоду рекомендується скласти студентам самостійно. Аналогічно відбувається заповнення підрівнів в атомах елементів п’ятого періоду. Спершу заповнюється підрівень 5s2 (Rb і Sr), потім – 4p10 (десять елементів побічних підгруп від Y по Cd включно, так звана друга вставна декада) і, нарешті, 5p6 (шість елементів від Іn по Xe). Формули для п’ятого періоду пропонується скласти студентам. У шостому періоді в атомах Cs і Ba (за аналогією з Rb і Sr) заповнюється підрівень 6s. В атомі La починає заповнюватися підрівень 5d: 4s2, 4p6, 4d10, 5s2, 5p6, 5d1, 6s2 (для простоти частиною початкової незмінної електронної формули нехтують). 

В атомах елементів за номерами 58 – 71 заповнюється пропущений підрівень 4f, і тому вони винесені у спеціальний ряд лантанідів. У сьомому періоді в Fr та Ra заповнюється підрівень 7s; у Ac починає заповнюватися підрівень 6d, а у Тһ (винесений в ряд актинідів) – підрівень 5f. 
Питання для самоперевірки 

1. Наведіть основні положення теорії будови атома за Резерфордом. 

2. Напишіть формулу Бальмера. 

3. Яку теорію будови атома створив Бор? Назвіть його постулати. 

4. Яким законам підпорядковується електрон, що обертається навколо 
ядра?

5. За якою формулою розраховується довжина хвилі?

6. Поясніть принцип невизначеності Гейзенберга. 

7. Як з'явилося уявлення про електронну хмару?

8. Що таке квантові числа? Які значення вони можуть приймати?
9. Яких значень може набувати головне квантове число n? При яких значеннях n електрон набуває найбільшої і найменшої енергії? 

10. Визначіть максимальну кількість електронів на 1, 2, 3 і 4 енергетичних рівнях. Скільки електронів може бути на одній атомній орбіталі? 

11. Яке квантове число характеризує форму атомних орбіталей? Зазначте максимально можливу кількість електронів на p-, d- і f-орбіталях.

Контрольні завдання

2.1. Скільки і яких значень набуває магнітне квантове число, якщо 
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 = 1 чи 
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 = 3?
2.2. Які атомні орбіталі заповнюються електронами раніше: 4s чи 3d; 5p чи 4d; 5d чи 4f?
2.3. Які властивості електрона характеризує спінове квантове число? Чому дорівнює сумарний спін для 5 електронів на d-орбіталі? 
2.4. Складіть електронні й електронно-графічні формули атомів елементів з порядковими номерами 16 і 22.

2.5. Напишіть електронні формули атомів фосфору і ванадію. Розподіліть електрони цих атомів по квантових осередках. До якого електронного сімейства належить кожен з цих елементів?

2.6. Яке максимальне число електронів може знаходитися на s-, p-, d- і f-орбіталях даного енергетичного рівня? Чому?

2.7. Які значення можуть приймати квантові числа n, l, ml і ms, що характеризують стан електронів у атомі? Які значення вони приймають для зовнішніх електронів атома магнію?
Наведений навчальний матеріал   дозволить студентам мати чітке уявлення про сучасну теорію будови атома, а також використовувати ці знання для подальшого вивчення інших розділів хімії.
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