Elektronowa budowa atomu

Opis elektronéw znajdujgcych sie w atomie jest mozliwy jedynie w ramach teorii kwantowej.
Pojecie kwantu pojawito si¢ w fizyce na przetomie XIX i XX wieku. Stowo kwant pochodzi
od tacinskiego quantum, ktoérego jednym ze znaczen jest ,,porcja”. W 1900 roku Max Planck
wyprowadzil wzoér, opisujacy nat¢zenie Swiatta wysylanego przez tzw. ciato doskonale czarne
W okreslonej temperaturze, w zaleznosci od dtugosci fali / czestotliwosci. Punktem wyjscia tego
wzoru jest zalozenie, ze energia wydzielana w tym zjawisku jest ,,skwantowana”, tzn. zmienia si¢
skokowo, porcjami okreslonymi zaleznoscia:

AE = hv,
gdzie AE to zmiana energii, v (greckie ,,ni”’) — czestotliwos¢ wydzielanego $wiatla, h — tzw. stata
Plancka (h = 6,63-107** Js, w przyblizeniu).
Okazuje sie, ze zjawisko kwantowania, czyli wykazywania skokowych zmian, dotyczy whasciwie
wszystkich zjawisk w mikro§wiecie, w szczegolnosci w atomach. Skwantowana jest energia
elektronu w atomie, jego moment pedu (wielko$¢ zwigzana z ruchem wokot jadra atomowego),
potozenie wektora momentu pedu wzgledem kierunku jego pomiaru. Nawet sam elektron ma,
niedajacy si¢ wyjasni¢ w zaden klasyczny sposob, wiasny moment pedu, nazywany spinem,
ktory wzgledem kierunku pomiaru moze przyjmowac tylko dwa mozliwe potozenia.
Bez zastosowania teorii kwantowej nie da si¢ wyjasni¢ istnienia atomoéw, poniewaz, wedtug
klasycznej teorii elektromagnetyzmu, elektron krazac wokét jadra atomowego powinien
w utamku sekundy spas$¢ na nie, wysytajac blysk §wiatta. Tymczasem elektrony moga krazy¢,
aw kazdym razie jakis§ ruch wokél jadra wykonywaé, ale majac energie ze zbioru Scisle
okreslonych wartosci.
Réwnanie opisujace zachowanie elektronu w atomie sformutowal w 1926 roku Erwin
Schrodinger. Jego rozwigzaniami sg funkcje opisujgce energie i moment pedu elektronu, zwane
funkcjami falowymi. Z funkcji tych, oznaczanych grecka literg y (,,psi”’) mozna obliczy¢
rowniez prawdopodobienstwo znalezienia elektronu w okreSlonym obszarze wokot jadra
atomowego, czy ksztalt obszaru, w ktérym prawdopodobienstwo znalezienia elektronu jest
najwigksze. Okazuje si¢ bowiem, ze nie jest mozliwe §ciste wyznaczenie potozenia, czy ,,orbity”
elektronu o danej energii. Dlatego zamiast ,,orbity” wprowadza si¢ pojecie orbitalu, to jest
funkcji falowej opisujacej okreslony stan elektronu. We wzorach tej funkcji pojawiaja si¢ pewne
parametry, nazywane liczbami kwantowymi:
- Gléwna liczba kwantowa, n, przyjmujaca wartosci naturalne (n = 1, 2, 3, 4...), wyznacza
przyblizong energi¢ elektronu. W idealnym przypadku jednego elektronu, energia o danej
wartosci n, czyli energia n-tego poziomu energetycznego, opisana jest wzorem:
E, = — &l

n2
nazywany stanem podstawowym. Znak ,,—” oznacza, ze aby oderwac elektron od atomu, nalezy
dostarczy¢ energi¢. Zaktada si¢ przy tym, ze elektron oderwany od atomu ma energi¢ rowna 0.

, gdzie E; oznacza najnizsza mozliwg energi¢ elektronu. Stan o takiej energii jest

Poziomy energetyczne elektronu, wraz ze wzrostem n, staja si¢ coraz blizsze zera, a elektron
przebywa z najwickszym prawdopodobienstwem coraz dalej od jadra atomu. W typowych
warunkach pomiarowych najwyzsze, obserwowane wartosci n, dochodza do kilkunastu,
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a w warunkach bardzo dobrej prozni niewiele przekraczaja 100, poniewaz najmniejsze zakidcenie
wystarczy do oderwania elektronu, czyli zjonizowania atomu.
Energi¢ opisang powyzszym wzorem mozna zobrazowac nastepujacym diagramem:

0 E

Energia 01 E

elektronu -0.2 -

jako -03 -

wielokrotnos¢ .o,4 -

IE,| -05 - d

06 -

07 -

08 -

09 -

-1

.1, Jatom pochiania energig atom wydziela energi¢
DE(1—3) =hn,, DE(2—1) =hn,,

|

- Poboczna (orbitalna) liczba kwantowa, |, opisuje warto§¢ momentu pedu elektronu o danej
energii. Wartosci, jakie moze ta liczba przyjmowac, zalezg od warto$ci gtownej liczby kwantowe;j
danego stanu elektronu: 1 =0, 1, ...., n—1, zatem jest to n mozliwych wartosci catkowitych, od 0
do n—1. Wzoér opisujacy wartos¢ momentu pedu elektronu ma postac:

L= ,l(l+ 1),

gdzie 7 (,,ha kreslone™) oznacza statg Plancka podzielong przez 2w. Z powyzszego wzoru wynika,
Ze czym wyzszg energi¢ posiada elektron, tym wigcej moze przyjmowac warto§ci momentu pedu.
Okazuje si¢ tez, ze elektron moze mie¢ zerowy moment pedu, co raczej trudno sobie wyobrazi¢ w
sposob klasyczny. Od wartosci | zalezy ksztalt obszaru, w ktérym ,najczegsciej” przebywa
elektron. Stosuje si¢ nastepujace pojecia: warto$¢ n wyznacza powloke elektronowa, oznaczang,
odpowiednio, literami K, L, M, N, O, P, Q, ... , bedaca zbiorem stanow kwantowych elektronu
0 danej wartos$ci n. Warto$¢ | wyznacza z kolei tzw. podpowloke elektronowa, bedaca zbiorem
stanow kwantowych elektronu o danej warto$ci n oraz |. Oznaczenia podpowlok, pochodza
z pewnych skrétow stosowanych w badaniach $wiatla wysytanego przez wzbudzone atomy
| wigzg si¢ nastepujgco z wartosciami |:

I= |0]1|2]|3|4]...
symbol |s|p|d|f|g]...
(oznaczenia powtok K, L, M, ... pochodzg z badan promieni Roentgena, emitowanych przez

rozne pierwiastki).

Zatem, kolejne, mozliwe podpowtoki elektronowe to, kolejno, 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d, 4s itd. Kazda
powloka ,,mies$ci”’ n podpowtok.

- Magnetyczna liczba kwantowa, m, opisuje kolejng, kwantowang wielkos¢, rzut wektora
momentu pedu, L, na wyrdzniony w badaniu atomu kierunek (np. kierunek zewngtrznego pola
magnetycznego, kierunek wigzania tworzonego przez atom itp.), czyli Ly, jezeli kierunek ten
oznaczymy X. Dla danej wartosci |, magnetyczna liczba kwantowa moze przyjmowaé wartosci
catkowite od — | do I, czyli: I, —1+1, ..., O, ...[-1, |, razem 2I+1 wartosci. Komplet wartoSci
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trzech liczb kwantowych, n, I, m, wyznacza juz wlasciwie orbital, np. 3p_;, Czy, W innej
konwenciji, np.; 3py.

Sens opisu momentu pedu, na przyktadzie elektronu o | =2 (m = -2, -1, 0, 1, 2), przedstawia
schemat:

*x; L, [A]

oznaczenia:
s wektor momentu pedu, L

—

—— rzut wektora momentu pedu
na kierunek x, L,

(schemat utworzony przy pomocy programu ACD/ChemSketch (Freeware) 2018.2.5)

Okazuje si¢, ze jeden orbital moze opisywacé dwa stany elektronu, réznigce si¢ rzutem jego spinu
na wyrozniony kierunek, ktora to wielko$¢ oznaczana jest jako spinowa magnetyczna liczba
kwantowa, ms i moze przyjmowac jedynie dwie wartosci: +% oraz —%. Istnienie spinu
nie wynika z rownania Schrodingera, pojawia si¢ on w rozwigzaniach rownania P. Diraca (1928),
uwzgledniajacego prawa szczeg6lnej teorii wzglednosci Einsteina.

Poniewaz dla wszystkich czastek, ktorych spin jest wielkoscig potowkowa obowigzuje tzw.
zakaz Pauliego (1925), kazdy stan kwantowy o danym komplecie n, I, m, mg moze opisywaé
tylko jeden elektron. Kolejne stany kwantowe w danym atomie, w stanie podstawowym sa
obsadzane przez kolejne, dostepne elektrony wedtug wzrostu ich energii, zalezacej faktycznie
od wartosci n oraz .

Mozna zatem, podsumowujac, stwierdzi¢, ze

- powloka elektronowa, to zbior stanéw kwantowych elektronu w atomie o danej wartosci
gtownej liczby kwantowej, n; liczba stanéw kwantowych w powloce: 2n?;

- podpowloka elektronowa, to zbiér stanow kwantowych elektronu o danych warto$ciach n i |;
liczba stanow kwantowych w podpowtoce: 2-(21+1);

- orbital, to zbioér stanow kwantowych o danych n, I, m, obejmujacy dwa stany o réoznych ms.

- Konfiguracja elektronowa atomu, to zbidr stanow kwantowych opisujacych wszystkie
elektrony w atomie w stanie podstawowym (stanie o najnizszej energii), czyli inaczej:
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,rozmieszczenie elektronow na powlokach i podpowtokach elektronowych” (ewentualnie tez
na orbitalach), pamig¢tajac o0 mocnym cudzystowie przy stowie ,,na”.

Mozliwe wartosci liczb kwantowych o najnizszych energiach (dla n od 1 do 3), oznaczenia tych
stanow 1 liczbe elektronow, ktore moga je zajmowaé (,,obsadzac¢™), czyli liczbe dostepnych
stanow kwantowych przedstawia tabela:

Oznaczenie W‘j‘m’é(:’ Oznaczenie Wartoéé. Oznaczenie Magnetyczna Magr?etyczna Liczba stanéw LiCZt'Ja
owtoki glowne| odpowioki Pobocznej orbitalu* l.k.m spinowa w podpowtoce stanow
P l.k,n podp l.k,1 o l. k. ms potp w powtoce
+% 1
K 1 1s 0 1s 0 Sl 2
+1
2 0 2 0 72 Iub 2
—
+1
2p-1 2px -1 /_21}111‘)
L 2 : 8
+5
2p 1 2po | 2py 0 /_ll/ub 6
+1
2p1 2pz 1 /jll/lzlb
1
3s 0 3s 0 I
+5
3p-1 3px -1 /_ll/:lb
+% lub
3p 1 | 3po| 3py 0 ) 6
+1
3p1 3pz 1 /jll/lzlb
+% lub
M 3 3d.; | 3dyy -2 L, 18
+1
3. | 3de | -1 72 lub
—
+1
3d 2 |3dy|3d, | O ARl 10
3d1 3dX2,y2 1 +%5 lub
—
3d, 3dzz 2 +% lub
—
n 0,1,.., A4,y 0, . | talub | 2(21+1) | 2n?
n-1 I —

Maksymalne liczby elektronéw na podpowlokach:  s°p°d'%f**g™®, ...

Oznaczenia: 3d5\ liczba elektronow na danej podpowtoce
/ N~

numer powtoki elektronowej — oznaczenie podpowloki elektronowej — ,,d”” odpowiada
- wartos¢ gtownej liczby kwantowej wartosci =2
*QOznaczenia orbitali w dwoch konwencjach nie sg tozsame. W rzeczywistosci orbitale o danej

wartosci m muszg by¢ ,przeliczane” w taki sposob, zeby dato si¢ przedstawi¢ graficznie ich
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kontury, czyli powierzchnie ograniczajgce obszary o zadanej wartosci prawdopodobienstwa
elektronu, np. 90%, a oznaczane indeksami literowymi osi rysunku.

Wigcej danych mozna znalez¢ na stronie: https://winter.group.shef.ac.uk/orbitron/

Najprostsze kontury orbitali, dla najnizszych wartosci n, przedstawia schemat:

X
1s (n=1,1=0,m=0)

7 @ AZ AZ
"9< )_.y y;
X X
2p pr
2s(n=2,1=0, ~— /
m = 0) 2p(n=2,1=1, m=—-1,01ub +1)
Przyktadowe kontury orbitali typu d:
AZ
@@ %
X X
3d,2,2 3d,2

(n—3, =2, m——2, 1,0, +1, lub+2)
(schematy utworzone przy pomocy programu ACD/ChemSketch (Freeware) 2018.2.5)

Jak wspomniano wyzej, kazdy orbital moze opisywac¢ maksymalnie 2 elektrony (zakaz Pauliego).
Energia orbitali, teoretycznie, powinna zaleze¢ od wartosci gtownej liczby kwantowej, jednakze
ze wzgledu na oddziatywania elektronow pomigdzy soba, energia ta zalezy faktycznie
od wartosci gltdéwnej i pobocznej liczby kwantowej. Nie nalezy si¢ przy tym przywigzywac do
prostych schematow podrecznikowych, poniewaz kolejno$¢ energetyczna danych orbitali moze
by¢ rézna u réznych pierwiastkow. Latwo to zauwazy¢, Sledzac obserwowane doswiadczalnie
konfiguracje elektronowe atomow pierwiastkéw grup dodatkowych, ale takze analizujac istnienie
zwigzkoéw, w ktorych liczba wigzan atomow przekracza regute oktetu.
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Konfiguracje elektronowe zapisuje si¢, jak w przyktadzie:

Lacznie, atom fosforu posiada 15 elektronow, ktérym nalezy przypisa¢ orbitale o kolejno
rosnacej energii: 15P: 15 2s% 2p° 3s? 3p°, co mozna uproscié, wiedzac, ze konfiguracje 1s? 2s° 2p°
posiadajg atomy gazu szlachetnego, neonu 1 zapisujac ja jako [10Ne], co czytamy: ,,rdzen neonu”.
Zatem, konfiguracja atomu fosforu: [1,Ne]3s3p°, z czego 10 elektrondw stanowi rdzen
elektronowy atomu, a 5 (3s23p°), to elektrony walencyjne.

Pamigtajac, ze wartoS¢ n okreSla numer tzw. powtoki -elektronowej, mozemy zapisac
,.,obsadzenie” powlok w atomie fosforu jako: K’L®M®. Jezeli chodzi o szczegbtowe orbitale typu
p, opisujace 3 elektrony o najwyzszej energii, korzysta si¢ z tzw. reguty Hunda, czyli reguty
maksymalnej rdéznorodnosci. Stwierdza ona, ze jezeli elektrony ,,obsadzajg” orbitale
0 identycznej (lub bardzo bliskiej) energii, to uktad ,,dazy” do osiggnigcia maksymalnego
mozliwego spinu wypadkowego, tj. mozliwie najwigkszej liczby elektrondw o tej samej orientacji
spinu (warto$ci mg). Mozna to zobrazowac, zapisujac konfiguracj¢ elektronowg atomu za pomoca
schematu klatkowego. Kazda ,klatka” (kwadracik) symbolizuje konkretny orbital, natomiast
ustawienie spinu elektronu oznacza si¢ strzalka, skierowang w gore lub w dot. Dwa elektrony
opisane tym samym orbitalem zaznacza si¢ przeciwnie skierowanymi strzatkami i okresla si¢ to
terminem ,,spiny sparowane”, albo ,,elektrony o spinach sparowanych”.

W rozwazanym przyktadzie, przyjmuje to postac:

1 g N (it

1s® 25 22 2p} 2p/ 3s? 3p," 3p,’ 3p,'

Liczba elektronow w danej konfiguracji pozwala ustali¢, jakiego pierwiastka atom jest rozwazany
— liczba ta wyznacza numer pierwiastka w uktadzie okresowym (liczbg atomowa, Z). Np.:
[Xe]4f**5d%6s" — tacznie daje to 54 (rdzen ksenonu) + 14 + 9 + 1 = 78 — co daje atom platyny, Pt.
Zauwazy¢ nalezy, ze do rdzenia elektronowego atomu ,wchodzg” elektrony catkowicie
zapelionych podpowtok p (6 €), d (10 €), f (14 €), a takze catkowicie zapetniona powloka K,
czyli orbital 1s (2 €). Tak wigc, w konfiguracji platyny, do rdzenia elektronowego zaliczymy 68
elektronow: [Xe]4f. Podobnie, do rdzenia konfiguracji arsenu, zaliczymy [Ar]3d™, czyli
18 + 10 = 28 elektronow. I tu warto przypomnie¢, ze kolejnos$¢ energetyczna orbitali nie wynika
z prostego schematu. W konfiguracji arsenu, [Ar]3d*°4s?4p®, elektrony opisane orbitalem 4s sa
walencyjne, majg wigc energie wigksza, niz elektrony z orbitalu 3d, podczas gdy w atomach
potasu 1 wapnia zapelniane sg orbitale 4s, a nie 3d, ktére w atomach tych pierwiastkow maja,
jak wida¢, wiekszg energi¢. Podobna sytuacja pojawia si¢ w atomach, np. zelaza, ktore, tworzac
jon dwuwartosciowy, Fe**, oddaja 2 elektrony z orbitalu 4s, a nie 3d.

Poniewaz wlasciwosci chemiczne pierwiastkOw wyznaczajg ich elektrony walencyjne, nie dziwi,
ze polozenie pierwiastka w ukltadzie okresowym wyznacza jego konfiguracja elektronowa.
Mozna wigc wyr6ozni¢ w uktadzie okresowym bloki pierwiastkow, stosownie do tego, ktora
podpowtoka elektronowa ma w atomie najwyzszg energie, czy raczej: jest zapetniana. Sg to wigc
bloki, oznaczane symbolem podpowloki z numerem odpowiadajagcym zaleznosci pomiedzy
numerem okresu w ktorym znajduje si¢ pierwiastek, a wartoscig gldwnej liczby kwantowe;j
podpowtoki zapelnianej w atomach pierwiastkéw danego bloku:
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numer grupy

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18
1
2
> n—1)d
S 3 r ¢ A) N
S 4
g5
26
7
— o v J
ns np
N Wy
\'
(n=2)f
Na przyktad, w okresie szostym, zapekniane sg kolejno podpowloki 6s, 5d i1 4f (kolejnos¢ rézna),
oraz 6p.
Mozna tez tak:
15
1
1 2 3 45 6 7 8 9 101112 13 14 15 16 17 18
2
3
4
5
6
7
——\ N / v \ N
ns (n=2)f (n-1)d np

Warto tez zauwazyc¢, ze liczba pierwiastkow w kolejnych okresach ma zwiagzek z maksymalna
liczba elektronéw w poszczegolnych powtokach elektronowych, choé¢ nie jest to zaleznosc¢
Lautomatyczna™:

okres 1 2 3 4 5 6 7

liczba pierwiastkow 2 8 8 | 18 | 18 | 32 | 32
maksymalna liczba
elektronéw w powtoce 2 8 18 32
powtoka elektronowa K L M N
Czy istnieja, albo: czy moga istnie¢ pierwiastki chemiczne, nalezace do okresu 6smego? Na to

pytanie nie zna dzi$ nikt odpowiedzi.

Konfiguracje elektronowe atomoéw gazow szlachetnych sa wyjatkowo trwate, korzystne
energetycznie. Dlatego atomy te nie tworza w ogole (hel, neon, argon), albo tworza nieliczne
(krypton, ksenon, radon) trwate w normalnych warunkach zwiazki chemiczne. Atomy innych
pierwiastkow zwykle dos¢ tatwo oddaja (metale) lub przytaczaja (niemetale) elektrony,
odpowiednio: ,,z”, albo ,,na” powtoke walencyjna. Liczba tych oddawanych lub przyjmowanych

elektronéw wynika zwykle z mozliwosci uzyskania trwatej konfiguracji elektronowej atoméow
-7-




najblizszego gazu szlachetnego, ewentualnie z zapetnionymi podpowtokami d / f. Tworzg si¢
przy tym jony, tzw. jony proste, ktorych tadunek elektryczny, wyrazony w wielokrotnosci
tadunku elementarnego, odpowiada liczbie oddanych (+) lub przyjetych (-) elektronow.
Przyktady:

Atom chloru (niemetalu) — przyjmuje jeden elektron na powltoke walencyjna, stajac si¢ jonem
ujemnym (jednoujemnym, g = — e):

10 é rdzenia, [Ne]

35,7. + 0176
17Cl: 17p*,18n° 178 [7 & walencyjnych, 3s23p

jadro atomowe

+¢e

10 e rdzenia, [Ne]

8 & na powtoce walencyjnej, 3s?3p® ~ [Ar]

35C1=: 17 p*,18 n° 186 [

N —
jadro atomowe

Atom magnezu (metalu) — oddaje 2 elektrony walencyjne, stajac si¢ jonem dodatnim
(dwudodatnim, g = + 2qe):

10 é rdzenia, [Ne]

22Mg: 12 p*,12n° 126
Mg 2eP ,2on 1e€ 2 e walencyjnych, 3s?

jadro atomowe

10 e rdzenia, [Ne] ] + 28

2477 2+ + 010a
Mg .Mme [Oé walencyjnych

Jjadro atomowe
Atom galu (metalu) — oddaje 3 elektrony walencyjne, stajac si¢ jonem trojdodatnim:

28 é rdzenia, [Ar]3d*°

82Ga: 31p*,38 031_[
Shh P n o€ 3 & walencyjnych, 4s?4p?!

—_———
jadro atomowe

!

82Ga3*: 31 p*,38n°28e [

[ —
jadro atomowe

28 é rdzenia, [Ar]3d*°

0 e walencyjnych + 38

Wielkoscia, ktora opisuje sktonnos¢ atomow danego pierwiastka do oddawania, badz
przyjmowania elektronéw, jest elektroujemnosé. Pomijajac probe jej zdefiniowania, warto
zauwazy¢, ze metale maja, z reguty, elektroujemnos¢ mniejsza od 2,0, ich atomy chetnie oddaja
elektrony walencyjne, stajac si¢ jonami dodatnimi. Niemetale maja, z reguty, elektroujemnos¢
wieksza od 2,0 i chetnie przyjmuja elektrony na powtoke walencyjna, stajac sie jonami ujemnymi
lub tworza wspolne pary elektronowe. Schematycznie mozna to przedstawic¢ tak:
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atomy przyjmuja elektrony ~atomy oddaja elektrony

Do wyjatkow naleza metale szlachetne (elektroujemnosc¢ 2,2 do 2,4), niemetal: krzem (1,8).



