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MODELE BUDOWY ATOMU

Planetarny model budowy atomu Ernesta Rutherforda; zatozenia:

- atom sktada sie z centralnie potozonego, dodatnio natadowanego jadra i krgzgcych wokot
niego po odpowiednich torach kotowych lub eliptycznych ujemnie natadowanych elektronéw;

- prawie cata masa atomu skupiona jest w jadrze, ktérego rozmiary sg znacznie mniejsze
od rozmiaréw catego atomu;

Model te nie ttumaczyt nieciggtego widma, jakie emitujg poszczegdlne wzbudzone pierwiastki.

W roku 1913 fizyk dunski Niels Bohr przedstawit model atomu:

- w skiad atomu wchodzi dodatnio natadowane jadro;

- elektrony otaczajgce jagdro moga poruszac sie tylko po okreslonych torach kotowych; tory
te, réznigce sie energig nazywamy powtokami;

- elektron pochtania lub emituje energie przy przejéciu z jednego toru na inny;
przechodzgc z toru o wiekszej energii na tor o mniejszej energii (blizszy jgdra) elektron emituje
energie; po otrzymaniu energii przechodzi z toru 0 mniejszej energii na tor o wiekszej energii
(dalej od jadra);

- pochtanianie i emisja energii nie odbywajg sie sposoéb ciagty, lecz w postaci kwantéw
energii hv, energia jest wiec skwantowana: h = 6,625 * 10 34 - stata Plancka,

v - czestotliwos¢ absorbowanego lub emitowanego promieniowania;
- elektron nie moze znalez¢ sie w przestrzeni miedzy powtokami elektronowymi;
- stan, w ktorym elektron ma najnizszg energie nazywamy stanem

Model Bohra poprawnie wyjasnit nieciggtg emisje promieniowania pierwiastkow, poprawnie
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opisat zachowanie atoméw wodoru i jonéw wodoropodobnych, lecz nie stosowat sie do atoméw
innych pierwiastkow.

SKLADNIKI ATOMU

Elektrony, protony i neutrony to czgstki elementarne - sktadniki atoméw. W sktad jader wchodzg
neutrony i protony; tylko najprostsze jadra atoméw wodoru sktadajg sie z jednego protonu
(stuszne dla najprostszego izotopu wodoru).

| czastka el. || symbol || masa || tadunek
‘elektron [e : 1(0,00055 u
-
'proton [p ' [1,00727 u
+
'neutron [n 0 '[1,00868 u

gdzie: u - jednostka atomowa, fadunek elementarny e ma wartosc¢ 1,6 * 10°7° C.

Liczbg atomowg (Z) nazywamy liczbe protonéw wchodzacych w sktad jgdra atomowego. Atomy
sg elektrycznie obojetne, a wiec liczba atomowa jest réwniez réwna liczbie
elektronow.

Liczbg masowg (A) nazywamy liczbe neutronéw i protondéw (nukleonéw, poniewaz protony i
neutrony sg nazywane nukleonami) w jgdrze atomu danego pierwiastka.

Pierwiastek jest zbiorem atoméw o tej samej liczbie atomowej.
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Izotopami nazywamy odmiany tego samego pierwiastka o réznej liczbie masowej (liczbie
nukleonow). Atomy izotopow tego samego pierwiastka r6znig sie wiec iloscig neutrondw, lecz
liczba protonéw pozostaje taka sama.

Masa atomowa pierwiastka jest srednig wynikajaca z procentowej zawartosci izotopow.

Mase atomowg mozna wyrazi¢ za pomocg procentowych udziatow poszczegdinych izotopow:

_ %A +pedst . pSeA,
mas 100%

gdzie:
P1% ..., Pn% - udziaty procentowe poszczegdlnych izotopdw.
Aq, ..., A, - liczby masowe

Oznaczanie atomu pierwiastka

24

A - liczba masowa,
Z - liczba atomowa,
X - symbol pierwiastka.

Atomy izotopow tego samego pierwiastka oznaczane sg tym samym symbolem, np.:

il et

lub:

Wyjatkiem sg izotopy wodoru, dla ktérych czasami stosowane sg rézne symbole:
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gdzie:
D - deuter,
T - tryt.

Symbol wody ciezkiej - D-O (ma ona zastosowanie jako moderator w reaktorach atomowych).

PROMIENIOTWORCZOSC | REAKCJE JADROWE

Nietrwate (promieniotwércze) jadra atomowe ulegajg przemianom, ktérym towarzyszy emisja
promieniowania a, B lub .

Emisja czastek a

Czastki to jgdra atoméw helu i liczbie masowej 4, czyli czastki zbudowane z dwdch protondw i
dwdch neutrondw, zatem emisja czastek a powoduje powstanie jgdra atomu z mniejszg iloécig
protondéw i neutronéw:

HU— HTh+ &

Przemiana -

Nadmiar neutronow w jgdrze ulega przemianie w protony:

i+ fetv

Neutron przeksztatca sie w proton, elektron i antyneutrino (czgsteczka elementarna o zerowym
tadunku i zerowej masie), gérne indeksy przy neutronie i protonie odnoszg sie do masy , dolne

6/36



Budowa atomu i uklad okresowy pierwiastkow

do fadunku:

HCo— ¥Nit fetv

W tej przemianie liczba masowa pozostaje ta sama, zwieksza sie natomiast liczb atomowa.

Przemiana B+

Protony przeksztatcajg sie w neutrony oraz dodatnie elektrony (pozytrony) i neutrina
(antyczagstka antyneutrina rowniez ma zerowg mase i tadunek):

= bt fetv

e FNet fbv

czyli w przemianie liczba masowa pozostaje ta sama, zmniejsz sig liczba atomowa.

Wychwyt elektronu

Z powtoki elektronowej nastepuje wychwyt elektronu, co prowadzi do zmniejszenia protondéw i
zwigkszenia liczby neutrondéw:

Be+ fe— Li+v

czyli w przemianie liczba masowa pozostaje ta sama, zmniejsza sie liczba atomowa.

Promieniowanie y wystepuje wtedy, gdy jadra znajdujgce sie w stanie wzbudzonym przechodzg
do stanu podstawowego, czyli stanu o minimalnej energii.
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KONFIGURACJE ELEKTRONOWE PIERWIASTKOW

Liczac od jadra, powtoki elektronowe oznaczono literami: K, L, M, N, O, P, Q. Na kolejnych
powtokach maze znalez¢ sie maksymalnie tylko okre$lona liczba atoméw - 2n2, gdzie n - numer
powtoki (liczac od jadra). | tak na powtoce K moga znalez¢ sie 2 elektrony, na L - 8 elektrondw,
na M - 18 elektronow itd.

Przyktadowe konfiguracje
- H-KT,
- He-K?2,
- N-K?2L5,
- Na-K?2L8M',

gdzie indeksy gorne odpowiadajg elektrondédw na danej powtoce.
Konfiguracja wapnia (Ca) o liczbie atomowej 20 - K 2L8M8N? pokazuje, ze nie musi by¢
catkowicie zapetniona powtoka blizej jadra, o nizszym numerze (w przypadku wapnia powtoka

M), aby na powtoce o wyzszym numerze (dalej od jadra) znalazty sie elektrony. Tego typu
przypadki mozna wyjasni¢ po wprowadzeniu pojecia podpowtoki elektronowe;.

PROBY KLASYFIKACJI PIERWIASTKOW CHEMICZNYCH
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Pierwsze proby klasyfikacji pierwiastkow podjeto w XIX wieku. J.W. Déebereiner (1829 r.) tgczyt
pierwiastki o podobnych wtasciwosciach chemicznych w tréjki, tak zwane triady. Je$li triady
szeregowano wedtug wzrastajgcej masy atomowej, to w kazdej triadzie masa atomowa
pierwiastka srodkowego byta réwna $redniej arytmetycznej mas atomowych pierwiastkdéw
skrajnych. Dbebereiner odkryt istnienie nastepujacych triad:

- Ca- Sr-Ba;
- Li-Na-K;
- S-Se-Te;
- Cl-Br-1.

Angielski uczony J.A. Newlands (1864 r.) odkryt, ze jesli pierwiastki zostang uszeregowane
wedtug wzrastajgcych mas atomowych, to ich wtasciwosci chemiczne powtarzajg sie w co
6smym pierwiastku. Prawidtowo$¢ te nazwat prawem oktaw. Newlands wykryt istnienie trzeb
oktaw:

- H-Li-Be-B-C-N-O;
- F-Na-Mg-Al-Si-P-S;
- Cl-K-Ca-Cr-Ti-Mn- Fe;

W tej tablicy nie zawsze pierwiastki w kolumnie majg podobne wtasciwosci i dlatego klasyfikacja
ta zostata odrzucona przez 6wczesnych chemikow.

L. Meyer (1869 r.) zestawit tablice pierwiastkdw wykazujgcg wiele podobienstw do tablicy
Mendelejewa, jednak jego rozwazania nie prowadzity do tak og6lnych wnioskéw odnosnie
powigzan miedzy pierwiastkami, jak badania Mendelejewa.

D.l. Mendelejew (1869 r.) opracowat niezaleznie od Meyera uktad okresowy pierwiastkdw.
Ponadto zdotat on przewidzie¢ istnienie oraz wtasciwosci fizyczne i chemiczne pierwiastkdéw
jeszcze nie odkrytych.

Mendelejew sformutowat prawo okresowosci, wedtug ktdrego: wiasciwosci pierwiastkow sg
okresowg funkcjg ich mas atomowych.
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Prawu okresowosci podlegaja nie tylko wtasciwosci chemiczne, ale i fizyczne pierwiastkéw, np.
ich gestosc¢, temperatura topnienia, twardos$c¢, objetos¢ molowa, przewodnictwo elektryczne i
cieplne.

BUDOWA UKLADU OKRESOWEGO PIERWIASTKOW

Uktad okresowy to tablica sktadajgca sie z poziomych okresow i pionowych grup. Grupy dzielg
sie na gtéwne i poboczne (nazywane tez podgrupami). Grupy numeruje sie liczbami rzymskimi
dodajac litere A w przepadku grup gtéwnych, a B w przypadku grup pobocznych.

Nazwy grup gtéwnych i pobocznych wywodzg sie od nazwy pierwszego pierwiastka w grupie
(wyjatkiem jest pierwsza grupa uktadu , gdzie pominiety zostat jako pierwszy pierwiastek wodor,
stad nazwa tej grupy litowe, od drugiego pierwiastka w grupie - litu). Wyr6znia sie osiem grup
gtownych IA - litowce, IlA - berylowce, IlIA - borowce itd. oraz osiem grup pobocznych: IIB -
miedziowce, IIB - cynkowce itd. Pierwiastki znajdujgce sie w tej samej grupie charakteryzujg sie
podobnymi wtadciwosciami chemicznymi (nie dotyczy to jednak pierwiastkow o tym samym
numerze grupy, lecz innym oznaczeniu literowym A lub B).

Obecnie istnieje siedem okreséw. W pierwszym znajdujg sie dwa pierwiastki: wodor i hel. W
drugim osiem, poczynajac od litu a konczac na neonie, w trzecim okresie rowniez osiem - od
sodu do argonu, w czwartym i pigtym okresie znajduje sie juz po osiemnascie pierwiastkow, w
szbstym - 32 pierwiastki. W uktadzie umieszczono ponadto (u dotu tablicy) dwa szereqi
pierwiastkdéw: lantanowce i aktynowce.

Poczatkowo rozpowszechniona byta tzw. forma krétka uktadu okresowego pierwiastkéw, w
ktorej grupy gtobwne i poboczne umieszczone sg obok siebie. Wada takiego podejscia jest

10/36



Budowa atomu i uklad okresowy pierwiastkow

sgsiedztwo pierwiastkédw grup gtownych i pobocznych; przyktadowo aktywnie chemiczne litowce
oraz nieaktywne miedziowce umieszczone sg obok siebie. Istnieje jednak pewne podobienstwo
miedzy warto$ciowoscig pierwiastkow grup gtéwnych i odpowiednich pierwiastkéw podgrup oraz
miedzy budowg odpowiednich zwigzkdédw chemicznych.

Obecnie rozpowszechniona jest dtuga forma uktadu okresowego, opracowana przez Alfreda
Wernera. Wersja ta powstata juz po poznaniu ztozonej budowy atomu i lepiej opisuje budowe
atomow poszczegolnych pierwiastkow. W wersji tej grupy gtdbwne i poboczne zostaty
umieszczone w oddzielnych kolumnach. Poczynajac od lewej strony uktadu

okresowego umieszczono w nim: 2 grupy gtéwne: litowce i berylowce, nastepnie 10 grup
pobocznych: skandowce i tytanowce az do miedziowcow i cynkowcoéw, nastepnie znowu 6 grup
gtéwnych: borowce, weglowce, azotowe, tlenowce, fluorowce i helowce.

Po poznaniu budowy atoméw okazato sig, ze prawo okresowosci zwigzane jest, obok masy
atomowej, przede wszystkim z liczbg porzadkowg pierwiastkéw. Liczba porzadkowa odpowiada
bowiem liczbie atomowej, czyli iloci elektronow i protondw w atomach (masa atomowa jest
natomiast $rednig arytmetyczng liczb masowych izotopéw danego pierwiastka). Wiasciwosci
chemiczne pierwiastkéw zalezg od budowy ich atomdw, a liczba porzgdkowa odpowiada
pewnym cechom ich budowy. W miare wzrostu liczby porzgdkowej, a wzrost nastepuje
okresami od strony lewej do prawej, wzrasta ztozono$¢ atomdw danego pierwiastka i zmieniajg
sie jego wtadciwosci chemiczne.

W czasach, kiedy Mendelejew budowat swéj uktad okresowy znano okoto 60 pierwiastkow
chemicznych, obecnie znanych ich jest 118 (pierwiastki od 113 do 118 nie majg jeszcze
ustalonych nazw, zostaty otrzymane w Niemczech). Pierwiastki o liczbach porzadkowych
wiekszych od 92 (liczbie atomowej 92 odpowiada uran) nie istniejg w przyrodzie i zostaty
otrzymane sztucznie. Ponadto cztery inne pierwiastki o mniejszych liczbach porzadkowych
rowniez nie wystepujg w przyrodzie (sg nietrwate); sg to: technet, promet, frans i polon.

POLOZENIE PIERWIASTKA W UKLADZIE OKRESOWYM A JEGO WLASCIWOSCI
CHEMICZNE
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Po prawej stronie uktadu okresowego, w gornej czesci potozone sg pierwiastki o
wtadciwosciach niemetalicznych, po lewej stronie uktadu - pierwiastki o wtasciwo$ciach
metalicznych. Miedzy nimi znajdujg sie pierwiastki wykazujgce wtadciwos$ci czesciowo metali,
czesciowo niemetali (tak zwane potmetale).

Dwie pierwsze grupy gtéwne to typowe, aktywne chemicznie metale (litowce sg bardziej
aktywne od berylowcéw). Wszystkie pierwiastki grup pobocznych sg metalami (wsréd nich
znajdujg sie metale szlachetne: ruten, rod, pallad, srebro, ren, osm, iryd i ztoto). Miedz zalicza
sie do metali potszlachetnych pierwiastki grup pobocznych nazywane sg przejsciowymi, gdyz
stanowig przejscie miedzy pierwiastkami grup gtownych (w wersji dtugiej uktadu okresowego).
Grupa VIIIA to niemetale, gazy szlachetne (He, Ne, Ar itd.),
nieaktywne chemicznie, nie wystepujg tak jak inne gazy w postaci czasteczkowej (np. tlen - 0O2),
lecz sg jednoatomowe. Grupa VIIA to typowe niemetale, w grupach IlIA - VIA tylko czesé
pierwiastkdw jest niemetalami.

Dwa wyodrebnione szeregi aktynowcdw i lantanowcédw to metale.

O obrebie grupy, w miare wzrostu liczby atomowej (czyli przesuwajac sie z gbry w dot) rosng
wiasciwosci metaliczne pierwiastkow, a malejg wtasciwosci niemetaliczne.

Numer grupy odpowiada liczbie elektronow walencyjnych atomow pierwiastkdw znajdujgcych
sie w grupie, a wiec maksymalnej wartosciowos$ci pierwiastkéw.

Tylko elektrony walencyjne moga uczestniczy¢ w potgczeniach miedzy atomami i dlatego
reakcje chemiczne w zasadzie ograniczajg sie do przemian zwigzanych z elektronami
walencyjnymi.

12/36



Budowa atomu i uklad okresowy pierwiastkow

W obrebie okresu, w miare wzrostu liczby atomowej (czyli przesuwajac sie z lewej strony uktadu
okresowego w prawg) malejg wtasciwosci metaliczne pierwiastkdw, rosng zas wtasciwosci
niemetaliczne.

Numer okresu odpowiada liczbie powtok elektronowych atomow pierwiastkéw danego okresu.

Warto$ciowosci pierwiastka mozna odczytac z jego potozenia w uktadzie okresowym:

- numer grupy odpowiada maksymalnej wartoSciowosci;
- dla pierwiastkow grup IV - VII korzystamy tez z reguty: 8 minus numer grupy, lub numer
grupy minus 3, otrzymujac dodatkowo dwie mozliwe warto$ciowosci.

Przyktad

siarka - grupa VIA, a wiec mozliwe warto$ciowosci: 6 (numer grupy), 2 (osiem minus numer
grupy), 4 (numer grupy minus 2). Odpowiednio przyktady zwigzkoéw: HoSO4, Has, SO»

Zmienno$¢ warto$ciowosci pierwiastkow na przyktadzie potgczen z tlenem i wodorem w okresie
trzecim (kolejne pierwiastki nalezg do r6znych grup):

| Numergrupy || 1A N 1A | A

| Zwigzek z tlenem | | Na 2 ¢)

13/36



Budowa atomu i uklad okresowy pierwiastkow

Warto$ciowo$¢ w odniesieniu do tlenu I || I || I

| Zwigzek z wodorem | | NaH || MgH 2

Wartosciowos¢ w odniesieniu dg wodoru | || I || II

W przypadku zwigzkow z tlenem mamy do czynienia z najwyzszg wartosciowos$cig (numer
grupy réwny liczbie elektronéw walencyjnych); w przypadku zwigzkéw z wodorem widzimy
zastosowanie reguty 8 minus numer grupy dla pierwiastkow grup V - VII, gazy szlachetne
(grupa VIIIA) jako nieaktywne chemicznie majg wartosciowos¢ 0.

Przyktady okreslania wtasciwosci pierwiastkow z jego potozenia w uktadzie okresowym
Chlor - ClI

Chlor lezy w grupie VIIA, wiec ma siedem elektronéw walencyjnych i taka jest jego maksymalna
warto$ciowos¢; przyktad zwigzku - HCIO4. Pozostate warto$ciowo$ci: 8 minus numer grupy,
przyktad zwigzku - HCI, numer grupy minus 2, przyktad zwigzku HCIO

3

. Chlor lezy w trzecim okresie, a wigc posiada trzy powtoki elektronowe. Potozenie w uktadzie
wskazuje na typowe wtasciwosci niemetaliczne tego pierwiastka. Jego liczba porzadkowa 17
jest rowna liczbie atomowej i wskazuje na istnienie 17 elektronédw w atomach i 17 protondéw w
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jadrach tych atoméw. Masa atomowa 35,453 odczytana z uktadu pozwala przypuszczaé, ze
jeden z izotopdw chloru ma liczbe atomowg 35, a zatem 35 nukleonéw w jgdrach atomow.
Liczba neutrondéw w takim jgdrze wynosi 35 - 17 = 18. Konfiguracja elektronowa atoméw chloru
-K

o= N

M
7

. Poniewaz chlor jest niemetalem, wiec jego tlenki majg charakter kwasowy i po potgczeniu z
wodg tworzg odpowiednie kwasy:

Clo0O7 - HCIO4, Clo0s5 - HCIO;
Potas - K

Potas lezy w grupie IA, a wiec ma jeden elektron walencyjny i jedyng mozliwg warto$ciowosc 1.
Przyktady zwigzkéw: KoO, KH. Potas lezy w czwartym okresie, ma wiec 4 powtoki elektronowe.
Jest to typowy aktywny chemiczny metal. Liczba porzgdkowa 19 (réwna liczbie atomowej) - 19
elektronéw i 19 protonéw. Masa atomowa 39,098, czyli jeden z izotopdw moze miec liczbe
masowg 39, a atomy odpowiedniego izotopy 39 nukleondw, czyli 20 neutronéw (39 - 19).
Konfiguracja elektronowa atomu potasu - K 2L8MBN . Tlenek potasu K»
O ma wiasciwosci zasadowe i po potaczeniu z wodg tworzy zasade - KOH.

WIAZANIA CHEMICZNE

Elektrony walencyjne, czyli te, ktére znajdujg sie na zewnetrznej powtoce elektronowej,
decydujg o wielu wtasciwosciach pierwiastkéw, miedzy innymi o warto$ciowosci i aktywnosci
chemicznej. Mechanizm wszelkich reakcji chemicznej oraz zasady budowy czasteczek sg
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zwigzane z elektronami walencyjnymi. Na przyktad reakcje jadrowe, w czasie ktérych moga
powstawac substancje o odmiennych wtasciwosciach fizycznych i chemicznych, nie sg
zaliczane do reakcji chemicznych. W typowych reakcjach chemicznych uczestniczg tylko
elektrony walencyjne. Pozostata cze$¢ atomu, czyli jadro atomowe i elektrony wewnetrznych
powtok nazywana jest rdzenie badz zrebem atomowym.

Jesli atom oddaje z ostatniej powtoki elektronowej jeden lub wiecej elektronéw, wtedy w wyniku
nadmiaru protondéw w jadrze (w stosunku do elektronéw) uzyskuje tadunek dodatni i staje sie
jonem dodatnim - kationem.

Jesli atom zyskuje na ostatniej powtoce elektronowej jeden lub wiecej elektronéw dodatkowych,
to wtedy uzyskuje tadunek ujemny i jest nazywany jonem ujemnym - anionem.

Elektroujemnoscig nazywamy zdolno$¢ atoméw pierwiastkow do wigzania wtasnych, lub
przytaczonych dodatkowych elektronow. Pierwiastki stabo wigzace elektrony majg wtadciwosci
metaliczne, natomiast pierwiastki o wtasciwosciach przeciwnych, tzn. takie, ktérych atomy silnie
wigzg wiasne elektrony i fatwo przytaczajg elekirony dodatkowe, sg niemetalami. Niemetale
charakteryzujg sie wysokg elektroujemnoscig, a metale - niska.

W uktadzie okresowym pierwiastkdw wzrost elektroujemnosci nastepuje zgodnie ze wzrostem
charakteru niemetalicznego pierwiastkéw, czyli w ramach tego samego okresu, wraz ze
wzrostem liczby atomowej; w tej samej grupie elektroujemno$¢ wzrasta w miare malejace;j
liczby atomowe;.

W tym samym okresie atomy pierwiastkdw posiadajg te sama liczbe powtok elektronowych,
czyli Srednice atomdéw powinny by¢ takie same. Jesli jednak rosnie liczba atomowa, wtedy
roénie tadunek jadra, czyli liczba protonéw. Elektrony sg woéwczas silniej przyciagane przez
jadro, malejg $rednice atomow i ro$nie zdolno$¢ do wigzania elektronéw, czyli elektroujemno$g¢.

W tej samej grupie liczba elektronéw walencyjnych atoméw pierwiastkdw jest taka sama, jednak
w miare wzrostu liczby atomowej ro$nie liczba powtok elektronowych, czyli srednice atoméw. To
powoduje, ze elektrony zewnetrzne sg coraz stabiej przyciggane przez jgdra, maleje zatem
zdolno$¢ do ich wigzania, czyli elektroujemnosc.
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Istnieje wiele metod okreslania elektroujemnosci. Najczesciej stosowana jest skala
wprowadzona przez Paulinga, wedtug ktérej najnizszg elektroujemnos$¢ ma cez (Cs) - 0,7,
najwyzszg fluor (F) - 4,0.

Reguta oktetu

Atomy dazg do tego, aby na swoich powtokach zewnetrznych osiggng trwatg konfiguracje
oémiu elektrondw, czyli konfiguracje atomdw najblizszego gazu szlachetnego. Wyjatkiem sg
tutaj atomy wodoru, ktére dgzg od osiggniecia konfiguracji atomow helu (najblizszego gazu
szlachetnego), a wiec dubletu elektronowego.

W my$| powyzszej reguty powstajg jony i wigzania chemiczne.

Wigzanie jonowe

Powstaje miedzy atomami pierwiastkdw réznigcych sie znacznie elektroujemnosciami. Atom o
niskiej elektroujemnosci oddaje jeden lub wiecej elektronéw, atom o wyzszej elektroujemnosci
przyjmuje elektron, lub wigkszg ich ilos¢. Powstate jony o przeciwnych tadunkach przyciggaja

sie.

Przyktady:

- konfiguracja elektronowa atomu sodu:
Na-K2L8&M ' czyli [Ne] M '

- konfiguracja elektronowa jonu sodu:
Na* - K2L 8 czyli [Ne]

- konfiguracja elektronowa atomu chloru:
Cl-K2L8&M 7 czyli [Ne]M’

- konfiguracja elektronowa jonu chloru:
Cl - K2L8M 7, czyli [Ar]

Atom sodu posiada jeden elektron walencyjny. Aby osiggnaé konfiguracje elektronowg
najblizszego gazu szlachetnego, czyli neonu , tatwo (niska elektroujemnos¢ - 0.9) pozbywa sie
jednego elektronu, stajgc sie jonem dodatnim. Atom chloru, aby osiagnaé konfiguracje neonu
musiatby pozbyc¢ sie az siedmiu elektrondw, co przy jego wysokiej elektroujemnosci 3,0 nie jest
energetycznie korzystne, przytagcza wiec jeden elektron i uzyskuje konfiguracje argonu jako jon
ujemny. Jony Na *i Gl o przeciwnych fadunkach
przyciagaja sie, tworzac wigzanie jonowe.
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Wigzanie kowalencyjne (atomowe)

Powstaje miedzy atomami pierwiastkdw o tych samych elektroujemnos$ciach. Atomy
uwspdlniajg elektrony, tworzac wigzanie atomowe.

Przyktad:

atom chloru ma siedem elektron6w walencyjnych.

Jesli wspdlnie z drugim atomem o tej samej elektroujemnoéci, czyli rbwniez atomem chloru,
uwspdlnione zostajg dwa elektrony (po jednym od kazdego atomu), wtedy powstaje wigzanie
atomowe, a kazdy z atoméw uzyska trwatg konfiguracje o$mioelektronowg ostatniej powtoki:

«Cl- +Cl: —CICY

Pary elektronowe mozemy zastgpi¢ kreskami, uzyskujac wzory strukturalne:

C1- +Cl1: = G—C

Podobnie powstajg wzory czgsteczek Oz, N2 i metanu - CHa.

H
0=0 IN=NI Hf%f]{
H

W przypadku tlenu miedzy atomami powstaje wigzanie podwdjne, gdyz kazdy z atoméw musiat
uwspdinié dwa elektrony, aby zostata spetniona reguta oktetu. W przypadku azotu miedzy
atomami powstato, na tej samej zasadzie wigzanie potrdjne. W metanie atom wegla osigga
konfiguracje oktetu (najblizszego gazu szlachetnego - neonu), natomiast atomy wodoru -
dubletu, czyli konfiguracje atomoéw helu.

Wigzanie kowalencyjne polarne (atomowe czeéciowo spolaryzowane)

Jesli atomy pierwiastkéw réznig sie elektroujemnoscia, ale nie w takim stopniu, jak w przypadku
wigzania jonowego, wtedy para elektronowa ulega przesunieciu w strone atomu pierwiastka
bardziej elektroujemnego i powstaje wtedy wigzanie po$rednie miedzy jonowym a
kowalencyjnym.

Przyktadem jest czgsteczka chlorowodoru - HCI, gdzie wieksza elektroujemnos$c¢ chloru (3,0) niz
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wodoru (2,1) sprawia, ze para elektronowa przesuwa sie w strone atomu chloru. W czgsteczce
HCI mozna wskaza¢ biegun ujemny zlokalizowany na atomie chloru i dodatni na atomie wodoru.
Czgsteczke, w ktdrej nastgpito takie przemieszczenie tadunku elektronowego nazywamy
czgsteczka dipolowa. lloczyn bezwzglednej wartosci tadunku jednego z biegundéw q i odlegtosci
miedzy biegunami

/

jest wartoscig momentu dipolowego u:

H=q*l

Moment dipolowy jest wektorem o zwrocie od bieguna ujemnego do dodatniego. Jednostkg
momentu dipolowego w uktadzie Sl jest kulombometr C * m. Dawniej stosowana jednostka
debaj D=3,33 * 103° C * m. Moment dipolowy HCI wynosi 3,43 * 103° C * m, a H,O 6,13 * 103
C*m.

Wigzanie koordynacyjne

Wiagzanie to jest podobne do wigzania atomowego. Jednak tutaj uwspdlniona para elektronowa
pochodzi tylko od jednego z atomdw tworzacych wigzanie, donora pary elektronowe.
Przyktadem jest jon amonowy:

NHs + H* -> NH4+
W czgsteczce amoniaku

H
NHE
H

atom azotu posiada trwatg konfiguracje oktetu, jednak jedna wolna para elektronowa nie
uczestniczy w wigzaniach, pozostate trzy pary sg wspolne dla azotu i atoméw wodoru.
Czgsteczka amoniaku taczy sie z jonem H* przez wigzanie koordynacyjne:

H S
H+ NH—HENHE
H

Wigzanie metaliczne

W sieci krystalicznej metali istniejg dodatnio natadowane rdzenie atomowe, rozmieszczone w
strukturze metalu zgodnie z wymogami symetrii obowigzujacymi w krysztatach. Elekirony
walencyjne atomow tworzgcych strukture krysztatu swobodnie przemieszczajg sie w siei
krystalicznej. Elektrony te nazywane sg gazem elektronowym. Oddziatywania elektrostatyczne
gazu elektronowego i rdzeni atomowych majg wptyw na trwatos¢ tej struktury.
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BUDOWA ATOMU A MECHANIKA KWANTOWA

Zasada nieoznaczonoéci Heisenberga méwi o tym, ze nie mozna jednoczesnie doktadnie
potozenia i pedu elektronu, bowiem im doktadniej wyznaczymy potozenie elektronu, tym
wiekszym btedem bedzie obarczony jego ped i odwrotnie.

W tej sytuacji traci sens pojecie toru elektronu znane z teorii Rutherforda i Bohra. W mechanice
kwantowej méwi sie o prawdopodobienstwie wystepowania elektronu w okredlonym elemencie
przestrzeni oraz o gestosci tadunku elektronowego.

Zachowanie elektronéw w atomie jest opisywane za pomocg tak zwanych funkcji falowych y
(psi) nazywanych orbitalami lub za pomocg funkcji ¢ (fi) - spinorbitali. Funkcje opisujace
zachowanie elektrondw sg charakteryzowane przez liczby kwantowe.

Liczby kwantowe i ich dopuszczalne wartosci:
1. Gtéwna liczba kwantowa n - kolejne wartosci liczb naturalnych: n=1,2, 3,4, ..., «

Liczba n okresla powtoke elekironowa, elektrony o tej samej liczbie n nalezg do tej samej
powtoki.
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2. Poboczna (orbitalna) liczba kwantowa 1 1=0, 1, 2, ..., (n-1)
wartosci te nie sg przyjmowane dla okreslonej wartosci n.

Poboczne liczby kwantowe oznaczone sg czesto literowo: s, p, d, f, co odpowiada liczbom /
rownym odpowiednio 0, 1, 2, 3.

Elektrony o tej samej liczbie /, w obrebie okreslonej powtoki elektronowej (czyli rowniez o
ustalonym n), naleza do tej samej podpowtoki elektronowe;.

3. Magnetyczna liczba kwantowa:

m=-l,-(I-1),...,-1,0, 1, ..., (I-1), |
m - dla okreslonej wartosci |

4. Spinowa liczba kwantowa s przyjmuje dla elekironéw zawsze warto$¢ Va.

5. Magnetyczna spinowa liczba kwantowa ms przyjmuje dwie wartosci: -2 oraz V.
Liczba n kwantuje energie elektronu, w atomie wodoru okreslong rownaniem:

gdzie E4 - wartos¢ energii elektronu w stanie podstawowym, czyli 13,6 eV.

Liczba kwantowa n i kwantowanie energii wystagpito juz w modelu atomu Bohra.

Liczba / kwantuje orbitalny moment pedu, liczba m orientacje przestrzenng orbitalnego
momentu pedu, zas$ liczba s kwantuje
wewnetrzny moment pedu elektronu (nazywany spinem), a

m

S
- orientacje przestrzenng wektora spinu.

Zakaz Pauliego
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W atomie nie moggq istnie¢ dwa elektrony o tych samych liczbach kwantowych n, I, m, oraz ms.

Liczba kwantowa s (spinowa) nie ma tutaj znaczenia, poniewaz w przypadku elektronéw
zawsze przybiera te samg warto$¢ V.

Stosujgc zakaz Pauliego oraz reguty okreslajgce dozwolone warto$ci poszczegolnych liczb
kwantowych, mozna okreséli¢ maksymalng liczbe elektronéw na kazdej z powtok n. Przyktadowo
dla powtoki n
=3

mamy:

- dopuszczalne wartosci | wynoszg 0, 1, 2 (poniewaz n - 1 = 2);
- I=0,wtedym=0

- I=1,wtedym=-1,0, 1;

- I=2,tom=-2,-1,0,1,2

Istniejg wiec dla trzeciej powtoki nastepujace trojki liczb kwantowych n, I, m:
3,0,0;3,1,-1;3,1,0;3,1,1;3,2,-2;3,2,-1;3,2,0; 3,2, 1; 3,2, 2

Kazda z trojek odpowiada jednemu orbitalowi, a na kazdym z orbitali moga znalez¢ sie dwa
elektrony o dwdch dozwolonych (ale nie takich samych zakaz Pauliego) liczbach mg, réwnych
-2 oraz "2, czyli na trzeciej powtoce moze by¢ maksymalnie 18 elekironow (zgodnie z relacjg
2n 2).

Wracajac do wskazanych powyzej tréjek liczb kwantowych:

- 3,0, 0 - to podpowtoka 3s zawierajgca jeden orbital wypetniony maksymalnie dwoma
elektronami;

- 3,1,-1;3,1,0; 3, 1, 1 - to podpowtoka 3p zawierajgca trzy orbitale na ktérych moze sie
znalez¢ 6 elektronéw (lub mniej);

- 3,2,-2;3,2,-1;3,2,0; 3,2, 1; 3, 2, 2 - podpowtoka 3d, czyli pie¢ orbitali z maksymalna
iloscig 10 elektronéw.
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Ogdlnie, niezaleznie od wartosci liczby kwantowej n, na kazdej z podpowtok elektronowych typu
s, p, doraz f(czylidlal=0, 1, 2, 3) moze znalez¢ sie maksymalnie 2, 6, 10, 14 elektrondw.

Wartos¢ liczby kwantowej n okresla liczbe podpowtok elektronowych, czyli:

- n=1, podpowtoka 1s;

- n =2, podpowtoka 2s, 2p;

- n =3, podpowtoka 3s, 3p, 3d;

- n =4, podpowtoka 4s, 4p, 4d, 4f;

- n =5, podpowtoka 5s, 5p, 5d, 5f, 5g.

Warto$ci maksymalnej liczby elektronéw na kazdej z podpowtok mozna bardzo tatwo obliczy€.
Dla n = 1 mamy jedng podpowtoke typu s i wiemy, Zze 2n? = 2, czyli 2 elektrony na poziomie s;
dla n = 2 liczba elektronéw 2n 2=8,
przy czym wystepujg tutaj podpowtoki s oraz p; dla s mamy dwa elektrony, a zatem dla p
pozostaje 8 - 2 = 6; jeslin = 3, to 2n

2

= 18 oraz wystepuja tutaj trzy podpowtoki s, p, d (taka liczbe podpowtok okresla wartos¢ n = 3),
czyli dla podpowtoki pozostaje 10 elektronow, bo 18 - 2 - 6 = 10. Mozna wigc liczy¢
maksymalne liczby elektron6w kolejnych podpowtok.

KONFIGURACJE ELEKTRONOWE A PODPOWLOKI
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Kazdy uktad dgzy do minimalnej energii, a wiec elektrony w atomach obsadzajg poziomy
energetyczne w ten sposéb, aby znalez¢ sie w stanie podstawowym. W atomie wodoru o
energii elektronu decyduje tylko gtéwna liczba kwantowa, w atomach wieloelektronowych
elektrony oddziatujg na siebie i dla tego o ich energii nie decyduje tylko liczba n, ale takze
wartos¢ pobocznej liczby kwantowej |. Czesto elekirony obsadzajg powtoke o wiekszej wartosci
n, zanim zostanie catkowicie zapetniona powtoka poprzednia 0 mniejszej wartosci gtdwnej
liczby kwantowej.

Kolejnosé zapetniania powtok elektronowych tatwo zapamietaé, korzystajac ze schematu:

6d 6f
7 7d
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czyli 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4d, 5s, 4d, 5p, 6s, 4f, 5d, 6p, 7s, 5f, 6d ... .

Przyktadowe konfiguracje elektronowe podano ponizej. Gérne indeksy oznaczajg liczby
elektrondéw na podpowtokach elektronowych; sg to maksymalne liczby elektronow z wyjatkiem
ostatnich podpowtok, ktére nie moga by¢ do konca zapetnione.

Przyktadowe konfiguracje elektronowe z rozpisaniem podpowiok

- atomu krzemu 14Si:
1522522p®3s23p?

- atomu wapnia xCa:
1522522p®3s23pf4s2

W przypadku wapnia wida¢, ze na powtoce czwartej znalazty sie elektrony, mimo ze nie zostata
zapetniona do konca powtoka trzecia (podpowtoka 3d).

W atomach od skandu do cynku elektrony zapetniajg podpowtoke 3d,czyli zgodnie ze
schematem podanym wczeéniej. Jednak oddziatywanie elektronéw powoduje, ze energia
podpowtok 4s i 3d zmienia sie wzajemnie w zaleznosci od iloéci elektronow.

Dla atomu tytanu 2 Ti:

1522522p®3s23pf3d24s?

Moga wystapic inne nieregularnosci, jak na przyktad dla atomu chromu 24Cr:
1522522p®3s23pf3d°4s!

Orbital moze zawieraé maksymalnie dwa elektrony o przeciwnej wartosci magnetycznej
spinowej liczbie kwantowej ms.; méwimy wtedy, ze elektrony te sg sparowane.
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O pojedynczych elektronach wystepujacych na orbitalach méwimy, ze sg niesparowane.
Reguta Hunda

Podpowtoki elektronowe sg obsadzone w ten sposdb, alby liczba niesparowanych elektronéw
byta maksymalna.

Inne sformutowanie tej reguty: w podpowtokach pary elektronowe powstajg powstajg dopiero po
obsadzeniu kazdego orbitalu przez elekiron.

Korzystajgc z reguty Hunda oraz odpowiedniego zapisu konfiguracji elektronowych, mozna
okresli¢ liczbe niesparowanych elektronow. Jest to wazne, gdyz liczba niesparowanych
elektron6w okresla wartosciowosé pierwiastka.

Konfiguracja sodu 11Na:

2p° 3s!

17 257

Jeden niesparowany elektron wskazuje na to, ze sod jest jednowartosciowy.

Konfiguracje chloru 17Cl:

TV (T (T T (T (T T T
1s* 257 2p° 357 3p’

| tutaj niesparowany jeden elektron pokazuje, ze chlor jest jednowartosciowy, jak np. dla HCI.
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W stanie wzbudzonym mamy tutaj trzy niesparowane elektrony i odpowiednio wzrastajaca
warto$ciowosc¢ chloru, jak w HCIO::

Tt (TN Ny

1s* 25 2p° 3s? 3p’ 3d
Kolejne stany wzbudzone wskazujg na wyzszg mozliwg warto$ciowos¢ chloru:

MERIERII I IR IR T
1" 2s° 2p° 357 3p’ 3d*

Pie¢ niesparowanych elektronéw i odpowiednia wartosciowo$¢ V chloru, jak w HCIO3:

MR IERIII RN T 11 T
1" 2s° 2p° 357 3p’ 3d*

Siedem niesparowanych elektronéw i odpowiednia warto$ciowos$¢ chloru, jak w HCIO4.

Widzimy wiec, ze znajgc dodatkowo prawa wynikajgce z mechaniki kwantowej, mozna na
podstawie potozenie okreslonego pierwiastka w uktadzie okresowym podac o wiele wiecej jego
wiasciwosci, niz pokazatem to poprzednio dla chloru i potasu. Rozpatrzymy przyktadowo siarke
-S.

Siarka - VI grupa gtéwna uktadu okresowego - wartosciowo$c¢ VI, trzeci okres - trzy powtoki
elektronowe, konfiguracja elektronowa w zapisie powtokowym:

K2L&Mmé

Potozenie w uktadzie okresowym wskazuje na wtasciwosci niemetaliczne tego pierwiastka.
Przyktadowo tlenki SO, i SO3 sg bezwodnikami kwasowymi kwasu siarkowego (1V) - HoSOs i
kwasu siarkowego VI - H

2

SO

4

. Wartosciowosci IV i Il mozna ttumaczy¢ w oparciu o reguty numer grupy (VI) minus 2 oraz 8
minus numer grupy (VI). Reguty te znajdujg jednak uzasadnienie dopiero po doktadnym
rozpatrzeniu konfiguracji elektronowych stanu podstawowego i stanéw wzbudzonych
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- stan podstawowy, wartosciowo$¢ 2, bo istniejg dwa niesparowane elektrony;

1l

1l

Tl

Tl

Tl

Tl

1l

1s°

2s?

- stany wzbudzone ttumaczg wartosciowosci IV oraz VI:

2p°

35’

4

3p

LT (Tt () 1111

1s*  2s° 2p° 37 3p° 3d"
MERIRIII RN T !

1s* 257 2p° 3s? 3p? 3d'

KONFIGURACJE ELEKTRONOWE A UKLAD OKRESOWY PIERWIASTKOW
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W miare wzrostu liczny atomowej, czyli liczby porzadkowej w uktadzie okresowym, rosnie liczba
elektronéw a atomach odpowiednich pierwiastkdw, tzn. zapetniane sg kolejne podpowtoki
elektronowe. Dtuga wersja uktadu okresowego Wernera wskazuje na prawidtowosci zapetniania
podpowtok elektronowych. | tak dwie pierwsze grupy uktadu okresowego IA i IIA majg
odpowiednio jeden i dwa elekirony walencyjne typu s, czyli ns

)

ins

2

, gdzie n pokazuje liczbe powtok elektronowych, a zatem numer okresu. Pierwiastki grup
gtéwnych (llIA - VIIIA) zapetniajg powtoki typu p, pierwiastki grup pobocznych (1B - VIIIB), czyli
pierwiastki przejéciowe, podpowtoki d, natomiast lantanowce i aktynowce zapetniajg
odpowiednio powtoki 4f i 5f).

Uwzgledniajgc podpowtoki elektronowe, mozna doktadniej sprecyzowaé pojecie elektronow
walencyjnych.

Elektrony walencyjne pierwiastkdw grup gtownych znajdujg sie na orbitalach ns i np., gdzie n
oznacza numer okresu, w ktérym lezy dany pierwiastek.

Elektrony walencyjne pierwiastkéw przejéciowych znajdujg sie na orbitalach nsi(n-1) d, a
pierwiastkdw wewnatrzprzejsciowych (lantanowcéw i aktynowcow) na orbitalach ns (n-1) d, a
takze (n - 2) f.
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OBSZARY ORBITALNE

Pojecie toru elektronu zgodnie z zasadg nieoznaczonosci Heisenberga nie ma sensu; sens ma
tylko prawdopodobienstwo znalezienia elektronu w okreslonym elemencie objetosci.

Obszar orbitalny (czesto okreslany jako orbital) to cze$¢ przestrzeni wokét jadra, na zewnatrz
ktorej prawdopodobienstwo znalezienia elektronu jest mate; wewnatrz tego obszaru
prawdopodobienstwo jest bliskie jednosci.

Z reguty obszar orbitalny definiuje cze$¢ przestrzeni, wewnatrz ktérej prawdopodobienstwo
znalezienia elektronu wynosi 95%.

Obszary orbitalne typu s majg ksztatt kuli, typu p - ksztatt ,6semek” a typoéw d i f sg bardziej
ztozone.
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ORBITALE MOLEKULARNE

W czagsteczkach, tak jak i w atomach elektron opisywany jest za pomocg orbitalu. Orbitale
molekularne sg utworzone z elektronéw walencyjnych atomoéw. Elektrony rdzeniowe opisywane
Sg za pomocg orbitali atomowych.

Elektrony walencyjne tworzgace wspolne pary opisywane sa orbitalami molekularnymi typu o
oraz mt. Pojedyncze wigzanie wystepujgce miedzy atomami jest wigzaniem o. Wigzanie 1t
powstaje miedzy atomami wéwczas, gdy wystepuje juz miedzy nimi wigzanie

o.

W wigzaniu o obszar maksymalnego wystepowania elekironéw wigzgcych rozcigga sie wzdtuz
linii taczacej jadra zwigzanych atoméw, obszar orbitalny typu o charakteryzuje sie symetrig
osiowg wzgledem prostej taczacej jadra atomow.

Obszary orbitalne typu m istniejgce w przypadku podwdéjnego i potréjnego wigzania sktadajgce
sie z dwdch czesci lezgcych poza osig tagczacg zwigzane atomy.
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METODA VSEPR

Metoda VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion - odpychanie par elektronowych powtoki
walencyjnej) pozwala przewidywac budowe przestrzenng czasteczek.

Pokarze zastosowanie tej metody dla czgsteczek, w ktérych mozna wskazac atom centralny,
potaczony z pojedynczymi atomami, tak zwanymi ligandami (pojecia ligandu w metodzie
VESPR nie nalezy myli¢ z pojeciem wystepujacym w teorii budowy zwigzkow kompleksowych),
a nie z grupami atomow (np. NO2, CN, OH itp.).

Etapy okreslenia budowy czasteczek:

- obliczenie liczby elektron6w walencyjnych czgsteczki - Ly;
- obliczenie liczny wolnych par elektronowych atomu centralnego Lyp,
Lwp = 2 Lw - 4n - m, gdzie n - liczba ligandow, ktore nie sg atomami wodoru, m - liczba
atoméw wodoru;
- okreslenie liczby przestrzennej Ly:
Lo=Lwp+n+m
- okreslenie budowy czasteczki; L, okresla liczbe wolnych par elektronowych i par typu o.
Ze wzgledu na odpychanie tych par powinny by¢ one maksymalnie oddalone. Tak wiec jesli: L
p
= 2 mamy symetrie liniowg czasteczki L
p
= 3 - symetrig trygonalng, L
p
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= 4 - tetraedryczng, L

P
= 5 - bipiramide, L

p
= 6 - bipiramide tetragonalna.

Najsilniej odpychajg sie dwie wolne pary elektronowe, stabiej wolna para i para o, najstabiej
dwie pary o.

Elektrony walencyjne, ktére nie wchodzg w sktad wolnych par elektronowych i par o atomu
centralnego (czyli te, ktére nie okreslajg L), wchodzg w sktad oktetow elektronowych ligandéw
niewodorowych lub w sktad wigzan .

Przyktady:
- Metan CH4
Ln=4+4"1=8
Lap=4-4*0-4=0
L,b=0+0+4=4
Czyli jest to tetraedr; zgodnie z geometrig tetraedru kat miedzy wigzaniami C--H wynosi
109,5 o
- Amoniak NH3
La=5+3=8
Lup=4-4*0-3=1
Lb=1+0+3=4
Czyli jest to tetraedr, jednak istnienie jednej wolnej pary elektronowej powoduije, ze kat
miedzy wigzaniami N--H w czasteczce amoniaku wynosi 107 0, tzn. jest mniejszy niz w
metanie;
- Woda Hx0
Ln=6+2=8
Lwp=4-470-2=2
Lhb=2+0+2=4
Jest to tetraedr; odpychanie miedzy parami o jest najmniejsze, kat miedzy wigzaniami
O--H wynosi 104,5*C.
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TEORIA HYBRYDYZACJI

Hybrydyzacja to mieszanie orbitali atomowych elektronéw walencyjnych najczesciej o tej samej
gtéwnej liczbie kwantowej n, lecz réznych pobocznych liczbach kwantowych /. W wyniku
hybrydyzacji powstajg orbitale zhybrydyzowane o innym rozktadzie przestrzennym niz orbitale
wyjsciowe. Liczba orbitali zhybrydyzowanych jest réwna wyjsciowej liczbie orbitali atomowych;
typ hybrydyzacji okresla liczbe wigzan i geometrie czgsteczki.

Przyktady:

- BeH» Konfiguracja elektronowa berylu 4Be:

1 [n

157 287

Brak niesparowanych elektronéw, czyli nie mogg powsta¢ wigzania chemiczne, jednak w stanie
wzbudzonym 4Be*

2p'

1" 2s*

W stanie wzbudzonym istniejg wiec dwa niesparowane elektrony. Wymieszanie orbitali 2s oraz
2p prowadzi do powstania dwéch zhybrydyzowanych orbitali sp o jednakowej energii.
Niesparowane elektrony takich orbitali mogg utworzyé dwa wigzania

z elektronami atoméw wodoru, tworzac czasteczke BeH

2

- BCls
Konfiguracja elektronowa 5B:

2pt

17 2s*
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Jeden niesparowany elektron wskazywatby na wartosciowo$¢ | boru, jednak w stanie
wzbudzonym sB*

2p*

1s*  2¢!

Jeden orbital 2s i dwa orbitale 2p ulegajg hybrydyzacji, tworzac trzy orbitale sp?; mozliwe jest
wiec utworzenie czasteczki Bcl
3

- CH,
Konfiguracja elektronowa ¢C:

2p*

18 26

Dwa niesparowane elektrony wskazujg na wartosciowos$¢ I, ktéra moze wystepowaé w tlenku
wegla CO, jednak wiekszo$¢ zwigzkdw wegla charakteryzuje sie wartoéciowoscig IV, co
ttumaczy konfiguracja wzbudzonego stanu ¢C*

s 25 20

Hybrydyzaciji ulega jeden orbital 2s i trzy orbitale 2p, tworzac cztery orbitale sp3. Cztery
niesparowane elektrony atomu wegla wskazujg na warto$ciowos¢ IV w CH

4

Istniejg inne, bardziej ztozone typy typy hybrydyzacji z udziatem elektronéw typu d.

Typ || Budowa  Przyktady hybrydyzacji czasteczki
| sp || liniowa || BeH | >
| sp 2 | trygonalna | BF

| sp 3 [ tetraedryczna || CH
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| dsp | 2 | kwadratowa || [PtCI 7
| [Ni(CN) 4 ] 2 [
| sp | 3 d | | bipiramida trygonalna |
sp 3 d 2

Typ hybrydyzacji mozna czesto okreéli¢, znajac katy miedzy wigzaniami w czasteczce. W
hybrydyzacji sp® charakterystycznym katem jest 109,5* (lub kat zblizony, wynikajacy z
deformacji spowodowanych nieréwnym odpychaniem wolnych par i par o). Hybrydyzacja sp
2

charakteryzuje sie katem 120* (np., w czgsteczce etenu C

Il\)

~ N

; liniowo&¢ jest cechg hybrydyzacji sp (np. w czasteczce acetylenu C

=

Artykut napisat:
Adam Redzikowski (adam001d)

36 /36



