


 Ο Δημόκριτος το 400 περίπου π.Χ. διατύπωσε την ατομική 
θεωρία του, σύμφωνα με την οποία η ύλη συντίθεται από 
αδιαίρετα σωματίδια, τα οποία ονόμασε “άτομα”. 

 Τα άτομα, ως δομικά σωματίδια, ενώνονται μεταξύ τους με 
διαφορετικούς συνδυασμούς σχηματίζοντας όλα τα υλικά 
σώματα που μας περιβάλλουν. 

 Η ιδέα αυτή αποτελεί ακόμα και σήμερα το θεμέλιο λίθο της 
επιστήμης της χημείας, που ασχολείται με τους 
μετασχηματισμούς της ύλης κατά τους οποίους το άτομο 
παραμένει αμετάβλητο. 

 Σήμερα, γνωρίζουμε ότι το άτομο είναι διαιρετό και όχι 
αδιαίρετο και μάλιστα κατά τη διάσπασή του, ανεξέλεγκτη 
(πυρηνικές εκρήξεις) ή ελεγχόμενη (θερμοπυρηνικοί σταθμοί 
παραγωγής ενέργειας), εκλύονται τεράστια ποσά ενέργειας. 



 Το άτομο αποτελείται από 
τον πυρήνα & τα 
ηλεκτρόνια.

 Ο πυρήνας βρίσκεται στο 
κέντρο, είναι θετικά 
φορτισμένος και 
συγκεντρώνει σχεδόν 
ολόκληρη την ατομική 
μάζα.

 Το ηλεκτρόνιο είναι πολύ 
ελαφρύ αρνητικά 
φορτισμένο σωματίδιο 
που υπάρχει στην περιοχή 
γύρω από τον πυρήνα. 
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 1ο αξίωμα Bohr: “τα ηλεκτρόνια θα πρέπει να 
κινούνται μόνο σε διακριτές τροχιές, τις οποίες 
ονόμασε στάσιμες (stationary) και στις οποίες 
δεν επιτρέπεται η εκπομπή ακτινοβολίας” 

 2ο αξίωμα Bohr: “Τα ηλεκτρόνια επιτρέπεται να 
εκπέμπουν ακτινοβολία μόνο όταν μεταπίπτουν 
από μια στάσιμη τροχιά υψηλής ενέργειας σε 
μια άλλη χαμηλότερης ενέργειας. Η συχνότητα 
της εκπεμπόμενης ακτινοβολίας (ν) δεν 
συμπίπτει με τη συχνότητα της κυκλικής 
κίνησης του ηλεκτρονίου σε καμία από τις δύο 
στάσιμες τροχιές, αλλά σχετίζεται με τις 
ενέργειες των στάσιμων τροχιών σύμφωνα με 
την εξίσωση:

όπου 
Εi : η ολική ενέργεια της αρχικής στάσιμης 
τροχιάς του ηλεκτρονίου, 
Εf : η ολική ενέργεια της τελικής στάσιμης 
τροχιάς του ηλεκτρονίου και 
h : σταθερά Planck (6.63x10-34J.s). 
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 Το 1924, ο Luis de Broglie πρότεινε ότι το ηλεκτρόνιο ίσως 
έχει και κυματικές ιδιότητες επιπλέον των γνωστών, έως 
τότε, σωματιδιακών ιδιοτήτων του. Με άλλα λόγια, 
φώτισε για πρώτη φορά τη δυαδική φύση του 
ηλεκτρονίου, δηλαδή την ιδιότητά του να έχει 
χαρακτηριστικά τόσο σωματιδίου όσο και κύματος .

 O Heisenberg διατύπωσε το 1926 την αρχή στην οποία 
δηλώνεται ότι “όσο αυξάνει η ακρίβεια προσδιορισμού της 
θέσης ενός ηλεκτρονίου τόσο μικραίνει η ακρίβεια 
προσδιορισμού της ταχύτητάς του ή αυξάνει η 
αβεβαιότητα προσδιορισμού της” 



 Η κβαντική κατάσταση ενός ηλεκτρονίου 
περιγράφεται από τους τρεις παρακάτω 
κβαντικούς αριθμούς: 

 α. Κύριος κβαντικός αριθμός n (principal 
quantum number) 

 β. Δευτερεύων κβαντικός αριθμός l 
(Subshell quantum number)

 γ. Μαγνητικός κβαντικός αριθμός ml

(Orbital quantum number)
 δ. Κβαντικός αριθμός του spin ms (Orbital 

quantum number)



 Ο κύριος κβαντικός αριθμός είναι απολύτως ισοδύναμος με τον 
ακέραιο αριθμό n των ενεργειακών επιπέδων του μοντέλου Bohr. 

 Θεωρητικά παίρνει όλες τις ακέραιες θετικές τιμές 1, 2, 3, 
4,......,∞ και προσδιορίζει αμφιμονοσήμαντα τα κύρια ενεργειακά 
επίπεδα σε ένα άτομο.

 Καθώς αυξάνει το n, τα ηλεκτρόνια απομακρύνονται από τον 
πυρήνα και συνεπώς, κατέχουν μεγαλύτερη ολική δυναμική 
ενέργεια. 

 Οι μη διεγερμένες κβαντικές καταστάσεις των ηλεκτρονίων σε 
όλα τα γνωστά στοιχεία περιγράφονται πλήρως με τους επτά (7) 
πρώτους κύριους κβαντικούς αριθμούς n = 1, 2, 3, 4, 5, 6, 7. 

 Όλες, οι μεγαλύτερες του επτά τιμές του κύριου κβαντικού 
αριθμού είναι δυνατές και περιγράφουν διεγερμένες κβαντικές 
καταστάσεις των ατόμων. 

 Η τιμή n = ∞ αντιπροσωπεύει την απομάκρυνση ενός 
ηλεκτρονίου από ένα άτομο και τη δημιουργία ιόντος, φαινόμενο 
γνωστό ως ιοντισμός. 



 Ηλεκτρονική στοιβάδα ονομάζεται η 
περιοχή κίνησης ενός ηλεκτρονίου ενός 
ατόμου, που καθορίζεται από την ενέργεια 
με την οποία το ηλεκτρόνιο συμμετέχει 
δομικά στο άτομο, η οποία με τη σειρά της 
καθορίζει την απόσταση του ηλεκτρονίου 
από τον πυρήνα του ατόμου. 

 Οι στοιβάδες είναι στοιχείο της δομής του 
ατόμου. Το πλήθος των υποστοιβάδων κάθε 
στοιβάδας εξαρτάται από την ίδια τη 
στοιβάδα. Μέχρι σήμερα έχουν εντοπιστεί 
εφτά στοιβάδες οι οποίες ονομάζονται K, L, 
M, N, O, P, Q με αντίστοιχους κύριους 
κβαντικούς αριθμούς n=1, n=2, n=3, n=4, 
n=5, n=6, n=7 κατά σειρά από την εγγύτερη 
στην πιο απομακρυσμένη από τον πυρήνα 
στοιβάδα. 

 Η κάθε στοιβάδα χωρίζεται σε 
υποστοιβάδες. Όσο πιο απομακρυσμένη 
από τον πυρήνα είναι μία στοιβάδα σε τόσο 
περισσότερες υποστοιβάδες χωρίζεται.
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 Ο δευτερεύων κβαντικός αριθμός l προσδιορίζει τα διάφορα ενεργειακά 
επίπεδα (υποστοιβάδες) στα οποία υποδιαιρούνται τα κύρια ενεργειακά 
επίπεδα που περιγράφονται από τον κύριο κβαντικό αριθμό n και 
ταυτόχρονα καθορίζει το σχήμα των διαφόρων τύπων ατομικών 
τροχιακών. 

 Ο δευτερεύων κβαντικός αριθμός l δύναται να πάρει μόνο συγκεκριμένες 
τιμές, οι οποίες εξαρτώνται άμεσα από τον κύριο κβαντικό αριθμό n και 
είναι όλες οι ακέραιες τιμές 0, 1, 2, 3,......., (n-1). 

 Ο ολικός αριθμός των ενεργειακών επιπέδων στα οποία υποδιαιρείται 
κάθε κύριο ενεργειακό επίπεδο ισούται πάντα με την τιμή του κύριου 
κβαντικού αριθμού n. 

 Τα τέσσερα πρώτα ατομικά τροχιακά ονομάζονται s, p, d and f και 
αντιστοιχούν στις παρακάτω τιμές του δευτερεύοντος κβαντικού αριθμού 
0, 1, 2, 3. 

 Με τα τέσσερα αυτά ατομικά τροχιακά μπορούμε να περιγράψουμε 
πλήρως τις μη διεγερμένες κβαντικές καταστάσεις των ηλεκτρονίων 
όλων των γνωστών στοιχείων. 

 Για την κατανόηση των διεγερμένων κβαντικών καταστάσεων απαιτείται 
η χρήση τροχιακών που αντιστοιχούν σε τιμές του δευτερεύοντος 
κβαντικού αριθμού μεγαλύτερες από 3.



 Επειδή τα ηλεκτρόνια μπορεί να καταλαμβάνουν 
διαφορετικές περιοχές του χώρου, τα ατομικά 
τροχιακά συνήθως υποδιαιρούνται σε ισοδύναμης 
ενέργειας τροχιακά (εκφυλισμένα τροχιακά), τα 
οποία διαφοροποιούνται χωρικά ως προς την 
περιοχή στην οποία εμφανίζεται η μεγαλύτερη 
ηλεκτρονική πυκνότητα. 

 Αυτό επιτυγχάνεται με το μαγνητικό κβαντικό 
αριθμό ml που παίρνει όλες τις ακέραιες τιμές από 
–l έως +l. 

 Συνεπώς:
• το τροχιακό s (l=0) είναι μοναδικό, 
• υπάρχουν τρία ισοδύναμα p τροχιακά (l=1),
• πέντε ισοδύναμα d τροχιακά (l=2) και 
• επτά ισοδύναμα f τροχιακά (l=3).



 Κάθε ηλεκτρόνιο μέσα σε ένα τροχιακό εκτός από την 
περιφορά του γύρω από τον πυρήνα περιστρέφεται και 
γύρω από τον εαυτό του. Επομένως τα ηλεκτρόνια έχουν 
ιδιοστροφορμή (spin). 

 Επειδή τα ηλεκτρόνια είναι ηλεκτρικά φορτισμένα, η 
ιδιοστροφορμή τα αναγκάζει να συμπεριφέρονται σαν 
μικροσκοπικοί μαγνήτες, αποκτώντας μαγνητική ροπή. 

 Η περιστροφή των ηλεκτρονίων γύρω από τον εαυτό τους 
μπορεί να έχει δύο προσανατολισμούς, και συνεπώς, ο 
κβαντικός αριθμός του spin ms παίρνει δύο τιμές 

−1/2 και +1/2 που εκφράζουν 

τις δύο αντίθετες κατευθύνσεις 

της μαγνητικής τους ροπής.



 Η στοιβάδα καθορίσεται από τον κύριο 
κβαντικό αριθμό (n).

 Η υποστιβάδα καθορίζεται από τους δύο 
πρώτους κβαντικούς αριθμούς (n, l).

 Το τροχιακό καθορίζεται από τους τρεις 
πρώτους κβαντικούς αριθμούς (n, l, ml).

 Το ηλεκτρόνιο καθορίζεται και από τους 
τέσσερις κβαντικούς αριθμούς (n, l, ml, ms).
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 Η αρχή της απροσδιοριστίας ή διαφορετικά αρχή της 
αβεβαιότητας είναι βασικό αξίωμα της Κβαντικής Μηχανικής 
που διατυπώθηκε για πρώτη φορά το 1927 από τον Βέρνερ 
Χάιζενμπεργκ (Werner Heisenberg). Σύμφωνα με την αρχή της 
απροσδιοριστίας:
είναι αδύνατο να μετρηθεί ταυτόχρονα και με ακρίβεια, ούτε 
πρακτικά, ούτε και θεωρητικά η θέση και η ταχύτητα, ή ορμή, 

ενός σωματίου.

 λόγω αρχή της αβεβαιότητας πρέπει να ληφθεί υπόψη ότι τα 
τροχιακά δεν δείχνουν την πραγματική πορεία των 
ηλεκτρονίων. Αντ 'αυτού, δείχνουν την περιοχή όπου το 
ηλεκτρόνιο είναι πιο πιθανό να συμβεί (ας πούμε, το 90% της 
πιθανότητας). 

 Τα δύο χρώματα αντιπροσωπεύουν τους δύο διαφορετικούς 
αριθμούς spin (η επιλογή είναι αυθαίρετη).





“Τα ηλεκτρόνια καταλαμβάνουν πρώτα τα 
διαθέσιμα ατομικά τροχιακά χαμηλότερης 

ενέργειας και μετά, εφόσον υπάρχει περίσσεια 
ηλεκτρονίων, καταλαμβάνουν τροχιακά 

υψηλότερης ενέργειας δημιουργώντας μια δομή 
με τη μικρότερη δυνατή ενέργεια” 

Κανόνας Klechkowsky:

Μεταξύ δύο τροχιακών ή υποστιβάδων μικρότερη ενέργεια 
έχει αυτό με το μικρότερο άθροισμα n+l.

Στην περίπτωση που το άθροισμα n+l είναι ίδιο, μικρότερη 
ενέργεια έχει αυτό που έχει μικρότερο n.



“Δεν είναι δυνατόν στο ίδιο άτομο να 
υπάρχουν δυο ηλεκτρόνια που να έχουν 

ίδιους και τους τέσσερις κβαντικούς 
αριθμούς τους (n, l, ml, ms)”

Συμπέρασμα: Κάθε τροχιακό μπορεί να περιέχει 

το πολύ δύο ηλεκτρόνια
↑↓



“Τα εκφυλισμένα τροχιακά (ισοδύναμης 
ενέργειας) καταλαμβάνονται πρώτα από 

μονήρη ηλεκτρόνια και, εφόσον 
πλεονάζουν ηλεκτρόνια, δημιουργούνται 

ζεύγη με αντιπαράλληλο spin” 

Συμπέρασμα: η διάταξη που θα προτιμηθεί είναι 

αυτή που δίνει το μέγιστο spin.

Παράδειγμα: Αν θέλουμε να τοποθετήσουμε 3 e- στα 2p 

τροχιακά:

↑↓ ↑

px py pz

↑ ↑ ↑

Λάθος

Σωστό
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 άτομο είναι το μικρότερο σωματίδιο ενός 
χημικού στοιχείου το οποίο διατηρεί τις 
χημικές ιδιότητες του στοιχείου με την έννοια 
του ότι παραμένει αμετάβλητο κατά την 
εξέλιξη ενός χημικού φαινομένου (χημική 
αντίδραση). 

 Η λέξη άτομο αρχικά εννοούσε το μικρότερο 
δυνατό άτμητο σωματίδιο, αλλά στη συνέχεια 
ο όρος αυτός απέκτησε ειδικό νόημα στην 
επιστήμη όταν βρέθηκε πως και τα άτομα 
αποτελούνται από μικρότερα υποατομικά 
σωματίδια.





 πρωτόνια (με θετικό 
φορτίο) και νετρόνια 
(χωρίς κανένα φορτίο). 

 Ατομικός αριθμός,       
Ζ: ο αριθμός των 
πρωτονίων του πυρήνα 
ενός ατόμου.

 Μαζικός αριθμός,        
Α: το άθροισμα των 
πρωτονίων και 
νετρονίων ενός πυρήνα.

 Νουκλίδιο: κάθε άτομο 
που χαρακτηρίζεται από 
έναν ατομικό και ένα 
μαζικό αριθμό. 



 Πόσα πρωτόνια και νετρόνια υπάρχουν σε 
ένα άτομο σιδήρου που έχει μαζικό αριθμό 
55; 

 Σίδηρος (Fe): ατομικός αριθμός 

 Ζ = 26 ➔ 26 πρωτόνια

Αριθμός νετρονίων Ν = Α – Ζ = 55 – 26 = 29

Άρα 26 πρωτόνια και 29 νετρόνια



 Μόριο ονομάζουμε ένα σύνολο ατόμων που 
είναι ενωμένα με χημικούς δεσμούς σε μια 
καθορισμένη και σταθερή αναλογία. Τα 
μόρια υπάρχουν στη φύση γιατί είναι 
ενεργειακά συμφερότερες καταστάσεις 
από ότι τα μεμονωμένα άτομά τους.

 Οι ιδιότητες του κάθε μορίου εξαρτώνται 
από τα άτομα που το αποτελούν και από 
το είδος των δεσμών μεταξύ τους.





ένα ηλεκτρικά φορτισμένο σωματίδιο που 
λαμβάνεται από ένα άτομο ή από μια 
ομάδα χημικά ενωμένων ατόμων με 
προσθήκη ή αφαίρεση ηλεκτρονίων.

 Ανιόν: ένα αρνητικά φορτισμένο ιόν.

 Κατιόν: ένα θετικά φορτισμένο ιόν





τα άτομα των οποίων οι πυρήνες έχουν τον 
ίδιο αριθμό πρωτονίων, αλλά διαφορετικό 

αριθμό νετρονίων.

Τα δύο φυσικά ισότοπα
του άνθρακα

6p
6n

6p
7n

6e– 6e–



 πρωτόνια (με θετικό 
φορτίο) &

 νετρόνια (χωρίς κανένα 
φορτίο).

 Ατομικός αριθμός, Ζ: ο 
αριθμός των πρωτονίων 
του πυρήνα ενός ατόμου.

 Μαζικός αριθμός, Α: το 
άθροισμα των πρωτονίων 
και νετρονίων ενός πυρήνα.

 Νουκλίδιο: κάθε άτομο που 
χαρακτηρίζεται από έναν 
ατομικό και ένα μαζικό 
αριθμό.



1. Το ηλεκτρόνιο είναι το ελαφρύτερο σωματίδιο από τους 
τρεις βασικούς δομικούς λίθους του ατόμου.

2. Η μάζα του πρωτονίου (mp) είναι 1836 μεγαλύτερη από 
τη μάζα του ηλεκτρονίου (me).

3. Το φορτίο του ηλεκτρονίου αποτελεί το στοιχειώδες 
ηλεκτρικό φορτίο e.



 Πόσα πρωτόνια και νετρόνια υπάρχουν σε 
ένα άτομο σιδήρου (Ζ=26) που έχει μαζικό 
αριθμό 55;

a) 26 πρωτόνια και 29 νετρόνια

b) 26 πρωτόνια και 55 νετρόνια

c) 29 πρωτόνια και 26 νετρόνια

d) 26 πρωτόνια και 26 νετρόνια



 Η μονάδα ατομικής μάζας (amu) είναι εξ ορισμού ίση με το 
1/12 της μάζας ενός ατόμου του ισοτόπου άνθρακας–12 ή 
12C.

 Ατομική μάζα στοιχείου: ο σταθμικός μέσος όρος των 
ατομικών μαζών των φυσικών ισοτόπων του στοιχείου, 
εκφρασμένος σε amu.

 Ο όρος ατομικό βάρος είναι συνώνυμος προς την ατομική 
μάζα. Όμως, δεν είναι ορθό να μιλούμε για «βάρος», ενώ 
πρόκειται για μάζα.

 Κλασματική αφθονία (ή εκατοστιαία φυσική αναλογία) 
ισοτόπου ενός στοιχείου: το ποσοστό                             
των ατόμων του συγκεκριμένου ισοτόπου                        
στο στοιχείο





 Υπολογισμός ατομικής μάζας χλωρίου

mcl = 34.99* 0.7577 + 36.97 * 0.2423 = 
=35.45 amu
Την ατομική μάζα την αναφέρουμε και ως 
ατομικό βάρος





 Ο περιοδικός πίνακας των χημικών στοιχείων είναι 
ένας κατάλογος, σε μορφή πίνακα, των χημικών 
στοιχείων, σε μια διάταξη οργανωμένη με βάση 
◦ τον ατομικό αριθμό του, 
◦ την ηλεκτρονική δομή και 
◦ τις επαναλαμβανόμενες χημικές τους ιδιότητες. 

 Τα χημικά στοιχεία παρουσιάζονται κατά αύξοντα 
ατομικό αριθμό. 

 Η τυποποιημένη μορφή του πίνακα αποτελείται από 
μια δισδιάστατη διάταξη των χημικών συμβόλων των 
χημικών στοιχείων σε μορφή πίνακα, με 7 οριζόντιες 
γραμμές, που ονομάζονται περίοδοι, και 18 κάθετες 
στήλες, που ονομάζονται ομάδες, ενώ συμπληρώνεται 
από κάτω με 2 έξτρα οριζόντιες γραμμές.

Ντμίτρι Ιβάνοβιτς 
Μεντελέγιεφ







 Τα μέταλλα είναι η μεγαλύτερη κατηγορία 
χημικών στοιχείων του Περιοδικού Πίνακα. 
Δεν αποτελούν μια ομάδα, αλλά 
περιλαμβάνουν πολλές ομάδες του 
Περιοδικού Πίνακα, όπως τα Αλκάλια 
(εκτός του υδρογόνου), τις Αλκαλικές γαίες, 
τις ειδικές ομάδες στοιχείων, όπως οι 
Λανθανίδες και Ακτινίδες κ.α.



 Όλα τα μέταλλα είναι στερεά, εκτός από τον 
υδράργυρο που είναι υγρός. 

 Τα περισσότερα έχουν αργυρόλευκο χρώμα, 
εκτός από τον χαλκό που είναι κοκκινωπός και 
τον χρυσό που είναι κίτρινος.

 Τα μέταλλα έχουν επίσης έντονη λάμψη και 
είναι ελατά (ελάσματα) και όλκιμα (σύρματα).

 Τα μέταλλα έχουν, γενικά, υψηλά σημεία 
τήξης.

 Τα μέταλλα είναι καλοί αγωγοί της 
θερμότητας και του ηλεκτρισμού



 Αμέταλλο είναι ένα στοιχείο το οποίο δεν 
εμφανίζει μεταλλικές ιδιότητες.

 Τα περισσότερα είναι αέρια (π.χ. χλώριο 
και οξυγόνο) ή στερεά (π.χ. φώσφορος και 
θείο)

 Τα στερεά αμέταλλα είναι συνήθως 
σκληρές εύθραυστες ουσίες

 Το μοναδικό υγρό αμέταλλο είναι το 
βρώμιο



 Είναι ένα στοιχείο που έχει ιδιότητες 
μετάλλου και αμετάλλου ταυτόχρονα.

 π.χ. πυρίτιο, γεράνιο, κλπ

 Είναι συνήθως καλοί ημιαγωγοί, δηλαδή 
όταν είναι καθαρά είναι κακοί αγωγοί του 
ηλεκτρισμού σε θερμοκρασία δωματίου, 
αλλά σε υψηλότερες θερμοκρασίες 
γίνονται μέτρια καλοί αγωγοί.
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