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Χημεία Γ΄ Λυκείου Θετικής Κατεύθυνσης

Κεφάλαιο 1

Ηλεκτρονιακή δομή των ατόμων
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Εισαγωγή
Δομή του ατόμου

 Δημόκριτος Αριστοτέλης Dalton Thomson
 400 π.χ. 350π.χ. 1808 1897

    

 

Απειροελάχιστα τεμάχια 
ύλης (τα άτομα) που είναι αι-
ώνια, άφθαρτα, αναλλοίωτα 
και αδιάσπαστα.

 

Οι Έλληνες φιλόσοφοι από την 
Ιωνία θεωρούσαν οτι στην φύση 
υπάρχουν τέσσερα στοιχεία ή ουσί-
ες. Γή, ύδωρ, πύρ και αήρ. Ο Αρι-
στοτέλης πρόσθεσε στην τετράδα 
τον αιθέρα ο οποίος θα αποτελέσει 
την πέμπτη ουσία την πεμπτουσία. 
Εντοπίζεται στον «άνω τόπο» όπου 
κατοικεί η Θεότητα.

 

1. Η ύλη αποτελείται από άτομα.
2. Κάθε στοιχείο αποτελείται από το 
ίδιο είδος ατόμων.
3. Μια χημική ένωση αποτελείται από 
δύο ή περισσότερα στοιχεία χημικά 
ενωμένα μεταξύ τους σε σταθερή ανα-
λογία.
4. Χημική αντίδραση είναι μια αναδι-
άταξη των ατόμων των ενώσεων που 
αντιδρούν και η δημιουργία, με τον 
τρόπο αυτό, νέων χημικών συνδυα-
σμών στις ενώσεις που σχηματίζονται.

 

Θετικό και αρνητικό φορτίο 
συνυπάρχουν στο άτομο και 
κινούνται ελεύθερα μέσα σε 
αυτό. Αν παρομοιαστεί το 
άτομο με ένα σταφιδόψω-
μο, οι σταφίδες αποτελούν το 
αρνητικό φορτίο το οποίο κι-
νείται ανεξέλεγκτα μέσα στο 
σταφιδόψωμο και το ψωμί εί-
ναι το θετικό φορτίο.
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Πλανητικό μοντέλο (Rutherford 1911)

Το άτομο αποτελείται από μία πολύ μικρή περιοχή στην οποία εί-
ναι συγκεντρωμένο όλο το θετικό φορτίο και σχεδόν όλη η μάζα 
του ατόμου. Η περιοχή αυτή ονομάζεται πυρήνας. Ο πυρήνας
περιβάλλεται από ηλεκτρόνια. Τα ηλεκτρόνια πρέπει να κινούνται γύρω από 
τον πυρήνα σε κυκλικές τροχιές, όπως οι πλανήτες γύρω από τον Ήλιο, γιατί, 
αν ήταν ακίνητα, θα έπεφταν πάνω στον πυρήνα εξαιτίας της ηλεκτρικής έλξης 
που δέχονται από αυτόν.

Το μοντέλο του Rutherford αδυνατούσε να εξηγήσει:

 τη σταθερότητα του ατόμου

 τα γραμμικά φάσματα των αερίων
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Το ατομικό πρότυπο του Bohr (1913)

1η συνθήκη (μηχανική συνθήκη)
 Τα ηλεκτρόνια περιστρέφονται γύρω από τον πυρήνα σε 
ορισμένες κυκλικές τροχιές. Κάθε επιτρεπόμενη τροχιά έχει 
καθορισμένη ενέργεια, είναι δηλαδή κβαντισμένη.

Η συνολική ενέργεια για το άτομο του υδρογόνου:
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2η συνθήκη (οπτική συνθήκη)
 Το ηλεκτρόνιο εκπέμπει ή απορροφά ενέργεια υπό μορφή 
ακτινοβολίας μόνο όταν μεταπηδά από μια τροχιά σε μια άλλη, 
όταν δηλαδή αλλάζει ενεργειακή στάθμη.

   E E E hf iT n = - =
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Planck 1900
Η αρχή της κβαντικής θεωρίας

 Η ακτινοβολία εκπέμπεται όχι με συνεχή τρόπο αλλά 
σε μικρά πακέτα (κβάντα). Τα κβάντα φωτός ή της 
ηλεκτρομαγνητικής ακτινοβολίας γενικότερα ονομά-
ζονται φωτόνια.

       E hn =

όπου h η σταθερά του Planck :  s$, Jh 6 63 10 34$= -
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To πρότυπο του Bohr

κατάφερε να ερμηνεύσει:

 το γραμμικό φάσμα εκπομπής του ατόμου 
του υδρογόνου

δεν κατάφερε να ερμηνεύσει:

 τα φάσματα εκπομπής πολυπλοκότερων 
του υδρογόνου ατόμων

 το χημικό δεσμό
Συνεχές φάσμα (πάνω).
Γραμμικό φάσμα (κάτω).
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Κυματική θεωρία της ύλης
Luis De Broglie (1924)

Το φως, του οποίου το κβάντο ονομάζεται φωτόνιο, 
όπως και κάθε κινούμενο μικρό σωματίδιο π.χ. ηλε-
κτρόνιο, παρουσιάζει διττή φύση, σωματιδίου (κβάντα) 
και κύματος (ηλεκτρομαγνητικό κύμα).

     m
hl u=
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Η αρχή της αβεβαιότητας (απροσδιοριστίας)
Heisenberg (1927)

Είναι αδύνατο να προσδιορίσουμε με ακρίβεια συγχρό-
νως τη θέση και την ορμή ( p mu = ) ενός μικρού σω-
ματιδίου π.χ. ηλεκτρονίου.

Η αποδοχή της αρχής της αβεβαιότητας οδηγεί αυτομάτως στην κατάρρι-
ψη όλων των πλανητικών προτύπων, συμπεριλαμβανομένου και του ατο-
μικού πρότυπου Bohr.
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Κυματική εξίσωση
Schrödinger 1926

 Με βάση την εξίσωση Schrödinger υπολογίζεται 
η ενέργεια, En , του ηλεκτρονίου, η οποία βρίσκε-
ται σε πλήρη ταύτιση με αυτή που προσδιόρισε ο 
Bohr (κβάντωση ενέργειας).

 Επιπλέον η εξίσωση προσδιορίζει την πιθανότητα 
εύρεσης του ηλεκτρονίου σε ορισμένο χώρο, πράγ-
μα που βρίσκεται σε πλήρη αντίθεση με τις αντι-
λήψεις του Bohr (καθορισμένες τροχιές).

H εξίσωση Schrödinger διατυπώθηκε για να περιγράψει μαθηματικά τη συμπεριφορά του ηλεκτρόνιου 
του ατόμου του υδρογόνου. Μπορεί όμως με κατάλληλες προσεγγίσεις να εφαρμοστεί και σε πολυηλε-
κτρονικά άτομα.



10

Kυματοσυναρτήσεις
Η επίλυση της εξίσωσης Schrödinger οδηγεί στις κυματοσυναρτήσεις y, οι οποίες περιγράφουν την κατά-
σταση του ηλεκτρονίου με ορισμένη ενέργεια ( En) και ονομάζονται ατομικά τροχιακά. Η ονομασία αυτή 
δόθηκε για να τιμηθεί η προσφορά του Bohr.

Τα ατομικά τροχιακά αποτελούν συναρτήσεις θέσης του ηλεκτρονίου στο άτομο π.χ. είναι της μορφής 
, ,x y zy ̂ h, όπου , ,x y z , είναι οι συντεταγμένες που καθορίζουν τη θέση του ηλεκτρονίου γύρω από τον πυ-

ρήνα.

 Το y αυτό καθεαυτό δεν έχει φυσική σημασία. Βέβαια, αποτελεί κατά κάποιο τρόπο μια ένδειξη 
της παρουσίας, ή μη, του ηλεκτρονίου γύρω από τον πυρήνα ( 0y =  υποδηλώνει την απουσία και 

0!y  την παρουσία του ηλεκτρονίου).

 Το 2y  έχει σημαντική φυσική σημασία. Εκφράζει την πιθανότητα να βρεθεί το ηλεκτρόνιο σε ένα 
ορισμένο σημείο του χώρου γύρω από τον πυρήνα.

 Το e 2y -  (όπου e-  το φορτίο του ηλεκτρονίου) εκφράζει την κατανομή ή την πυκνότητα του ηλε-
κτρονιακού νέφους στο χώρο γύρω από τον πυρήνα.
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Σχηματική απεικόνιση της πυκνότητας του ηλεκτρονιακού νέφους
του ατόμου του υδρογόνου σε μη διεγερμένη κατάσταση.

στιγμές οριακές καμπύλεςπυκνότητα χρώματος

Γραφική παράσταση της πυκνότητας 
του ηλεκτρονιακού νέφους σε συνάρ-
τηση με την απόσταση από τον πυρήνα.
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Κβαντικοί αριθμοί
Τέσσερις κβαντικοί αριθμοί περιγράφουν πλήρως την κατάσταση του ηλεκτρονίου στο άτομο.

οι τέσσερις κβαντικοί αριθμοί (n, l, ml, ms) προσδιορίζουν, αντίστοιχα:
 τη στιβάδα (φλοιό)
 την υποστιβάδα (υποφλοιό)
 το τροχιακό
 το spin του ηλεκτρονίου

Οι τρεις πρώτοι κβαντικοί αριθμοί (n, l, ml), προκύπτουν από την επίλυση της εξίσωσης Schrödinger για 
το άτομο του υδρογόνου.
Κάθε δυνατή τριάδα κβαντικών αριθμών (n, l, ml) οδηγεί σε μια λύση της εξίσωσης Schrödinger, καθορί-
ζοντας ένα συγκεκριμένο τροχιακό του ατόμου.

Οι κβαντικοί αυτοί αριθμοί μπορούν άνετα να εφαρμοστούν και σε άλλα άτομα εκτός του υδρογόνου.

Τέλος, ορίστηκε ο τέταρτος κβαντικός αριθμός, ο κβαντικός αριθμός του spin (ms).
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Ο κύριος κβαντικός αριθμός (n):

 παίρνει ακέραιες τιμές 1, 2, 3 …

 Καθορίζει το μέγεθος του ηλεκτρονιακού νέφους (ή τροχιακού).

 Τροχιακά με τον ίδιο κύριο κβαντικό αριθμό (n) συγκροτούν τη στιβάδα ή φλοιό.

 Είναι ενδεικτικός της έλξης πυρήνα - ηλεκτρονίου.
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Ο δευτερεύων κβαντικός αριθμός ή αζιμουθιακός (l ):

 Παίρνει ακέραιες τιμές από 0 έως n-1 δηλαδή 0, 1, 2 ... (n-1).

 Καθορίζει το σχήμα του ηλεκτρονικού νέφους (τροχιακού).

 Ατομικά τροχιακά που έχουν το ίδιο n και l αποτελούν υποστιβάδα ή υποφλοιό.

 Είναι ενδεικτικός της άπωσης μεταξύ των ηλεκτρονίων.
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Ο μαγνητικός κβαντικός αριθμός (ml):

 Παίρνει ακέραιες τιμές ανάλογα με την τιμή του l (από -l έως + l).

 Καθορίζει τον προσανατολισμό του ηλεκτρονικού νέφους σε σχέση με τους άξονες x, y, z.

 Σε κάθε τιμή του μαγνητικού κβαντικού αριθμού αντιστοιχεί και ένα τροχιακό, δηλαδή το ατομικό 
τροχιακό καθορίζεται με βάση τους τρεις πρώτους κβαντικούς αριθμούς, n, l, ml.
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Ο κβαντικός αριθμός του spin (ms):

 Παίρνει τιμές ή  +1/2  ή  -1/2,  είναι δηλαδή ανεξάρτητος από τις τιμές των άλλων κβαντικών 
αριθμών.

 Καθορίζει την ιδιοπεριστροφή του ηλεκτρονίου (spin).

 Δεν συμμετέχει στη διαμόρφωση της τιμής της ενέργειας του ηλεκτρονίου, ούτε στον καθορισμό 
του τροχιακού.
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Γραφική απεικόνιση ατομικών τροχιακών

Σχηματική παρουσίαση των 1s, 2s και 3s 
τροχιακών (συναρτήσεων sy 2).
Η ένταση του χρώματος είναι ανάλογη 
προς την πυκνότητα του ηλεκτρονιακού 
νέφους.

Σχηματική παρουσίαση των τριών p τροχιακών, px, 
py και pz (συναρτήσεων py 2 ).
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Αρχές δόμησης πολυηλεκτρονικών ατόμων

Απαγορευτική αρχή του Pauli

Αρχή ελάχιστης ενέργειας

Κανόνας του Hund
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Απαγορευτική αρχή του Pauli

Είναι αδύνατο να υπάρχουν στο ίδιο άτομο δύο ηλεκτρόνια
με ίδια τετράδα κβαντικών αριθμών (n, l, ml, ms).

 Με βάση αυτή την αρχή προκύπτει ο μέγιστος αριθμός ηλεκτρονίων που έχει
 ένα τροχιακό, μια υποστιβάδα και μια στιβάδα.
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Αρχή ελάχιστης ενέργειας

Κατά την ηλεκτρονιακή δόμηση ενός πολυ-
ηλεκτρονικού ατόμου, τα ηλεκτρόνια οφεί-
λουν να καταλάβουν τροχιακά με τη μικρότε-
ρη ενέργεια, ώστε να αποκτήσουν τη μέγιστη 
σταθερότητα στη θεμελιώδη κατάσταση.

ΗΛΕΚΤΡΟΝΙΑΚΗ ΔΟΜΗ 15 

 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Ας δούμε για παράδειγμα, πως κατανέμονται τα 26 ηλεκτρόνια στο άτο-
μο του σιδήρου, στη θεμελιώδη του κατάσταση. Πρώτα τοποθετούνται 
δύο ηλεκτρόνια στην υποστιβάδα 1s, και γράφουμε 1s2, μετά τοποθετού-
με δύο ηλεκτρόνια στην υποστιβάδα 2s (1s2 2s2), ακολουθούν έξι ηλε-
κτρόνια στην υποστιβάδα 2p (1s2 2s2 2p6 ), δύο ηλεκτρόνια στην υποστι-
βάδα 3s (1s2 2s2 2p6 3s2), έξι στην υποστιβάδα 3p (1s2 2s2 2p6 3s2 3p6) 
και δύο στην 4s (1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2).  Τα τελευταία έξι ηλεκτρόνια 
πάνε στην υποστιβάδα 3d, η οποία χωράει συνολικά δέκα ηλεκτρόνια. 
Έτσι, η ηλεκτρονιακή δομή του σιδήρου είναι:  

Να παρατηρήσουμε στην παραπάνω ηλεκτρονιακή δομή ότι γράφουμε 
πρώτα την 3d και μετά την 4s, παρόλο που η υποστιβάδα 4s συμπληρώ-
θηκε πρώτη, σύμφωνα με την αρχή ελάχιστης ενέργειας. Αυτό συμβαίνει 
επειδή μετά την εισαγωγή ηλεκτρονίων στην υποστιβάδα 3d αυτή απο-
κτά λιγότερη ενέργεια από την 4s. Ανάλογα ισχύει και για τις 4d και 5s . 
Για τον ίδιο λόγο κατά τον ιοντισμό του Fe σε Fe2+ αποβάλλονται τα 4s 
και όχι τα 3d ηλεκτρόνια. Δηλαδή, η ηλεκτρονιακή δομή του ιόντος Fe2+ 
είναι: 

Αν γράψουμε τα ηλεκτρόνια σε στιβάδες και όχι σε υποστιβάδες έχουμε: 

Τέλος, να σημειώσουμε ότι σε ορισμένες περιπτώσεις η κατανομή των 
ηλεκτρονίων δεν είναι αυτή που προβλέπεται, με βάση τις αρχές δόμη-
σης. Π.χ. η ηλεκτρονιακή δομή του 24Cr είναι (2-8-13-1) και όχι  (2-8-
12-2). Οι περιπτώσεις όμως αυτές ξεφεύγουν από τα όρια μελέτης μας. 

Fe2+ : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d6 

Fe : K2 L8 M14 N2    και   Fe2+ : K2 L8 M14

26Fe : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d6 4s2 

 
 
 
Σύμφωνα με την αρχή της 
ελάχιστης ενέργειας 
ισχύει: 

1. Ανάμεσα σε δύο υποστι-
βάδες, τη χαμηλότερη ενέρ-
γεια έχει εκείνη που έχει το 
μικρότερο άθροισμα των δύο 
πρώτων κβαντικών αριθμών 
(n+ l) 

2. Στην περίπτωση που το 
άθροισμα (n+ l) είναι το ίδιο 
για δύο υποστιβάδες, τότε 
μικρότερη ενέργεια έχει η 
υποστιβάδα με το μικρότερο 
n. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
  Να παρατηρήσουμε ότι 
μετά την εισαγωγή ηλεκτρονί-
ων στην υποστιβάδα 3d αυτή 
έχει λιγότερη ενέργεια από την 
4s. Ανάλογα ισχύει και για τις 
4d και 5s. 
 

 
1s 

 
2s   2p 

 
3s   3p   3d 

 
4s   4p   4d   4f 

 
5s   5p   5d   5f  

 
6s   6p   6d 

 
7s   7p 

 

ΠΙΝΑΚΑΣ 1.3  Μνημονικός κανόνας για τη διαδοχική συμπλήρωση 
των ατομικών τροχιακών με ηλεκτρόνια στα πολυηλεκτρονικά άτομα.   
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Κανόνας του Hund

Ηλεκτρόνια που καταλαμβάνουν τροχιακά της ίδιας ενέργειας (της ίδιας 
υποστιβάδας), έχουν κατά προτίμηση παράλληλα spin.

 16 

Κανόνας του Hund 
Παρόλο που έχουμε ήδη δώσει παραδείγματα ηλεκτρονιακής δόμησης, 
εντούτοις παραμένουν αδιευκρίνιστα ορισμένα σημεία Στο παράδειγμα 
του Fe, δεν ξέρουμε πως ακριβώς κατανέμονται τα 6 ηλεκτρόνια στα 3d 
τροχιακά. Γνωρίζουμε ότι η συνολική χωρητικότητα των 3d είναι 10 η-
λεκτρόνια, αλλά δεν γνωρίζουμε αν μένει ή όχι κάποιο d τροχιακό κενό. 
Την απάντηση σ’ αυτού του είδους τα ερωτήματα δίνει ο κανόνας του 
Hund σύμφωνα με τον οποίο:  
 Ηλεκτρόνια που καταλαμβάνουν τροχιακά της ίδιας ενέργειας (της ί-
διας υποστιβάδας), έχουν κατά προτίμηση παράλληλα spin, ώστε τα η-
λεκτρόνια να αποκτήσουν το μέγιστο άθροισμα των κβαντικών αριθμών 
spin ».   

Για παράδειγμα στο άτομο του αζώτου 7Ν η κατανομή σε υποστιβάδες 
είναι:     

 7Ν: 1s2 2s2 2p3  
ή αναλυτικότερα, αν θέλουμε να δείξουμε την κατανομή των ηλεκτρονί-
ων στα τροχιακά: 
 

 

Ομοίως, η κατανομή των ηλεκτρονίων σε υποστιβάδες στο άτομο του 
οξυγόνου είναι,    

8Ο : 1s2 2s2 2p4       
ή    αναλυτικότερα σε τροχιακά: 

 

 

 

Εφαρμογή 
Ποια είναι η ηλεκτρονιακή δομή των  ατόμων  6C, 9F, 10Ne, 15P. 

 

 
1.3 Δομή περιοδικού πίνακα (τομείς s, p, d, f) - 
στοιχεία μετάπτωσης  
 
Δομή του περιοδικού πίνακα σε σχέση με την ηλεκτρονια-
κή δόμηση των ατόμων  
Είναι γνωστό από την Α΄ Λυκείου ότι η δομή του σύγχρονου περιοδικού 
πίνακα στηρίζεται στο νόμο περιοδικότητας του Moseley «η χημική συ-
μπεριφορά των στοιχείων είναι περιοδική συνάρτηση του ατομικού 
τους αριθμού» Εύκολα μπορεί κανείς να συσχετίσει την περιοδική κατά-
ταξη των στοιχείων με την ηλεκτρονιακή δομή των ατόμων τους.  
Ως παράδειγμα αναφέρουμε την ηλεκτρονιακή δόμηση του ατόμου του 
αζώτου 7N : 1s2 2s2 2p3  

 
 
 
 
 
 
Η αρχή ηλεκτρονιακής δό-
μησης (aufbau) περιλαμβά-
νει :  

1. την αρχή ελάχιστης ενέρ-
γειας,  
2. την απαγορευτική αρχή του 
Pauli  και 
3. τον κανόνα του Hund. 

         1s      2s   2px   2py  2pz 

7Ν                         

         1s      2s   2px   2py   2pz 

7O                       
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Για παράδειγμα στο άτομο του αζώτου 7Ν η κατανομή σε υποστιβάδες 
είναι:     

 7Ν: 1s2 2s2 2p3  
ή αναλυτικότερα, αν θέλουμε να δείξουμε την κατανομή των ηλεκτρονί-
ων στα τροχιακά: 
 

 

Ομοίως, η κατανομή των ηλεκτρονίων σε υποστιβάδες στο άτομο του 
οξυγόνου είναι,    

8Ο : 1s2 2s2 2p4       
ή    αναλυτικότερα σε τροχιακά: 

 

 

 

Εφαρμογή 
Ποια είναι η ηλεκτρονιακή δομή των  ατόμων  6C, 9F, 10Ne, 15P. 

 

 
1.3 Δομή περιοδικού πίνακα (τομείς s, p, d, f) - 
στοιχεία μετάπτωσης  
 
Δομή του περιοδικού πίνακα σε σχέση με την ηλεκτρονια-
κή δόμηση των ατόμων  
Είναι γνωστό από την Α΄ Λυκείου ότι η δομή του σύγχρονου περιοδικού 
πίνακα στηρίζεται στο νόμο περιοδικότητας του Moseley «η χημική συ-
μπεριφορά των στοιχείων είναι περιοδική συνάρτηση του ατομικού 
τους αριθμού» Εύκολα μπορεί κανείς να συσχετίσει την περιοδική κατά-
ταξη των στοιχείων με την ηλεκτρονιακή δομή των ατόμων τους.  
Ως παράδειγμα αναφέρουμε την ηλεκτρονιακή δόμηση του ατόμου του 
αζώτου 7N : 1s2 2s2 2p3  

 
 
 
 
 
 
Η αρχή ηλεκτρονιακής δό-
μησης (aufbau) περιλαμβά-
νει :  

1. την αρχή ελάχιστης ενέρ-
γειας,  
2. την απαγορευτική αρχή του 
Pauli  και 
3. τον κανόνα του Hund. 
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