
26 Okresowy ukªad pierwiastków

Przyjmuj¡c procedur¦ Hartree'ego otrzymujemy poziomy numerowane, jak w atomie wo-
doru, liczbami kwantowymi (n, l,m) z tym, »e degeneracja ze wzgl¦du na l na ogóª ju»
nie wyst¦puje. Stany o niskich l s¡ ±rednio zlokalizowane bli»ej j¡dra, a stany o du»ych
l dalej ze wzgl¦du na wielko±¢ bariery centryfugalnej. "Widz¡"wi¦c one ªadunek j¡dra
ekranowany przez elektrony b¦d¡ce bli»ej j¡dra � st¡d na ogól stany o wy»szym l maj¡
mniejsz¡ energi¦ wi¡zania, czyli maj¡ wi¦ksz¡ energi¦ od stanów o niskich l (pami¦tajmy,
»e energie poziomów w atomach s¡ ujemne). Degeneracja ze wzgl¦du na m i na spin jest
natomiast zachowana. W stanie s mog¡ co najwy»ej znajdowa¢ si¦ 2 elektrony (spin �na
dóª� i �do góry�) w stanie p � 6 elektronów, w stanie d � 10, i.t.d., ogólnie w stanie o
momencie p¦du l mo»e by¢ co najwy»ej 2(2l + 1) elekronów. Widzimy, »e ze wzgl¦du na
zakaz Pauliego nie mo»emy umie±ci¢ wszystkich elektronów na poziomie podstawowym,
tylko musimy zapeªnia¢ po kolei poziomy o coraz wy»szych energiach. Poziomy przynale-
»¡ce do tego samego n o ró»nych l nazywamy powªoka,a pozimy o danym l podpowªok¡.
Atomy o wypeªnionych powªokach (a w niektórych przypadkach podpowªokach) s¡ maªo
aktywnie chemicznie.

Podstawowym parametrem jest tu energia jonizacji Ejon, czyli ró»nica energii pomi¦-
dzy energi¡ jonu powstaªego po zabraniu elektronu z najbardziej �zewn¦trznej� powªoki a
energi¡ stanu podstawowego (albo okre±lonego stanu wzbudzonego). Dla atomu wodoru
energia jonozacji jest po prostu (minus) energi¡ stanu podstawowego: 13.6 eV.

26.1 Wodór i hel � pierszy okres

Zobaczmy teraz jak to wygl¡da w praktyce. Atom wodoru ma jeden elektron na powªoce
1s:

1H = (1s1).

Indeks 1 u góry atomu wodoru i symbolu poziomu energetycznego odnosi si¦ do liczby
elektronów. W nast¦pnej kolejno±ci mamy hel:

2He = (1s2).

Energia stanu podstawowego wynosi −79 eV, a energia jonizacji (dla Z = 2, n = 1)

EHe
jon = −13.6

Z2

n2
− 79 = 24.6 [eV] = 1.8× EH

jon (26.1)

czyli 1.8 razy wiecej ni» dla wodoru. Hel ma najwi¦ksz¡ energi¦ jonizacji ze wszystkich
pierwiastków (zwi¡zane to jest z tym, ze ma wypeªnion¡ pierwsz¡ powªoke), st¡d jest
maªo aktywny chemicznie � jest to pierwszy z gazów szlachetnych.

26.2 Od litu do argonu � okres drugi i trzeci

Kolejnym pierwiastkiem jest lit
3Li = (1s2, 2s1).
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Rysunek 1: Energie jonizacji wzbudzonego helu i litu s¡ prawie jednakowe.

ma trzeci elektron na nowej powªoce n = 2. Warto porówna¢ lit ze wzbudzonym ato-
mem helu (patrz rysunek). W obu przypadkach elektron na powªoce n = 2 oddziaªuje z
efektywnym potencjaªem ªadunku q = +: w przypadku helu jest to efektywny potencjaª
od j¡dra (q = +2) i ekranuj¡cego go elektronu (q = −1), w przypadku litu w przypadku
litu jest to efektywny potencjaª od j¡dra (q = +3) i dwóch ekranuj¡cych go elektronów
(q = −1). Spodziewamy si¦, »e energie jonizacji powinny by¢ zbli»one. Rzeczywi±cie

EHe∗

jon = 4.77, ELi
jon = 5.39 [eV]. (26.2)

Dodaj¡c do atomu litu kolejny elektron (i oczywi±cie proton do j¡dra) dostajemy atom
berylu

4Be(1s2, 2s2). (26.3)
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Rysunek 2: W atomie berylu obie powªoki s s¡ zapeªnione.

Atom berylu ma wypeªnione powªoki s. Spodziewamy si¦, »e � tak jak to byªo przy
przej±ciu of wodoru do helu � energia jonizacji wzro±nie w stosunku do berylu. Rzeczy-
wi±cie

EBe
jon = 9.32 = 1.7× ELi

jon. (26.4)
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Dodaj¡c do j¡dra berylu kolejny proton otrzymujemy pojedynczo zjonizowany atom
boru. Wszystkie elektrony w takim jonie maj¡ce l = 0 ekranuj¡ ªadunek j¡dra, ale nie
caªkwicie. St¡d kolejny elektron w stanie 2p b¦dzie �widziaª� ªadunek Ze� nieco wi¦kszy
od +1. Rzeczywi±cie, gdyby ªadunek byª wpaªni ekranowany, wtedy energia stanu n = 2
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Rysunek 3: Zjonizowany atom boru.

w atomie wodoru (Z = 1) wynosiªaby

En = −13.6
Z2

n2
= −3.4 [eV]. (26.5)

Tymczasem dla atomu boru
B(1s2, 2s2, 2p1)

mamy
EB

jon = 8.30 [eV] → Ze� = 1.6. (26.6)

Kolejnym pierwiaskiem jest w¦giel

C(1s2, 2s2, 2p2).

Energia stanu 2p wzro±nie w stosunku do boru o czynnik

Z2
C

Z2
B

=

(
6

5

)2

= 1.44.

Spodziewamy si¦ wi¦c, »e energia jonizacji w¦gla nieco wzro±nie w stosunku do boru

8.30 < EC
jon < 1.44× 8.30 = 12. (26.7)

W rzeczywisto±ci
EC

jon = 11.3 [eV]. (26.8)
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Jest to energia bliska górnej granicy (26.7), st¡d wniosek »e energia odpychania dwóch
elektronów w stanie 2p jest niewielka.

Dodaj¡c kolejny proton i elektron otrzymujemy azot

N(1s2, 2s2, 2p3).

Z tego samego powodu co przy przej±ciu od boru do w¦gla oczekujemy wzrostu energii
jonizacji o czynnik

EC
jon ≃ 11.3

Z2
N

Z2
C

= 11.3

(
7

6

)2

= 15.4. (26.9)

W rzeczywisto±ci
EC

jon = 14.5 [eV]. (26.10)

Dodaj¡c kolejne elektrony zapeªniamy stopniowo powªok¦ n = 2 a» dochodzimy do
neonu (Z = 10), w którym powªoka n = 2 jest wypeªniona. Przed neonem jest tlen i �uor
a po neonie sód:

8O = (1s2, 2s2 2p4), 9F = (1s2, 2s2 2p5), 10Ne = (1s2, 2s2 2p6), 11Na = (1s2, 2s2 2p6, 3s1).

Neon jest nieaktywnym gazem szlachetnym, ma zapeªnion¡ powªok¦ n = 2. Ka»dy z
6. elektronów w stanie 2p odczuwa sªabo ekranowany przez elektrony ze stanów s ªadunek
j¡dra. St¡d du»a energia jonizacji (druga po helu)

ENe
jon = 21.6 [eV]. (26.11)

Stany wzbudzone s¡ daleko odlegªe.
Fluorowi brakuje jednego elektronu o energii −17.4 eV do zapeªnienia powªoki n = 2.

Z kolei sód ma sªabo zwi¡zany elektron 3s o energii okoªo −5.1 eV. Dlatego sód i �uor
tworz¡ idealn¡ par¦ do utworzenia cz¡steczki NaF . Sód oddaje swój elektron �uorowi,
co jest korzystne energetycznie, a powstaªe w ten sposób jony Na+ i F− tworz¡ molekuª¦
o walencyjnym wi¡zaniu jonowym. Sytuacja powtarza sie wokóª argonu (Z = 18):

17Cl = (1s2, 2s2 2p6, 3s2 3p7), 18Ar = (1s2, 2s2 2p6, 3s2 3p6), 19K = (1s2, 2s2 2p6, 3s2 3p6 4s1).

Zauwa»my, »e w argonie, który te» jest gazem szlachetnym, wypeªniona jest nie tyle
powªoka n = 3 co podpowªoka 3s 3p. Widzimy te» teraz jak tworzy si¦ sól: poprzez
wi¡zanie jonowe w molekule NaCl.

26.3 Uwagi ko«cowe

Zauwa»my, »e im wi¦cej elektronów umieszczamy w atomie, tym wy»sze zajmuj¡ one po-
ziomy. Wysokie poziomy s¡ bardzo blisko siebie i zaczynaj¡ wyst¦powa¢ przetasowania.
Spodziewaliby±my si¦, »e w potasie powinna zacz¡¢ zapeªnia¢ si¦ podpowªoka 3d. Tym-
czasem podpowªoka 4s ma ni»sz¡ energi¦, gdy» stany o l = 0 odczuwaj¡ ªadunek j¡dra
bardziej, ni» stany o l > 0.
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Podobnie podpowªoka 6sma ni»sz¡ energi¦ ni» powªoka 4f (lantanowce) a podpowªoka
7s ma ni»sz¡ energi¦ ni» 5f (aktynowce) . W tej sytuacji, gdy zapeªnimy podpowªok¦ s
zaczynamy zapeªnia¢ podpowªok¦ f o ni»szym n, a wi¦c le»¡c¡ wewn¡trz atomu (rozkªad
prawdopodonie«stwa jest skupiony bli»ej j¡dra, mimo »e l jest du»e). Takie pierwiastki
maj¡ prawie identyczne wªa±ciwo±ci chemiczne.

Rysunek 4: Energia jonizacji pierwiastków chemicznych (Wikipedia).
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