
  

Liczby kwantowe elektronu w atomie wodoru



  

Efekt Zeemana



  

Atom wodoru wg mechaniki kwantowej

ms = magnetyczna liczba spinowa 

ms =       -1/2,        1/2

 do pełnego opisu stanu elektronu potrzebna jest 
ta liczba

 własność ta nie wynika bezpośrednio z 
równania Schrodingera, 

 własność ta jest integralna dla każdej cząstki – 
elektrony należą do grupy cząstek które mają 
spin połówkowy – są tzw. „fermionami”

 elektrony mają własny spinowy moment pędu

 elektrony mają własny moment magnetyczny 
właśnie związany ze spinem (oprócz tego 
posiadają orbitalny moment magnetyczny 
związany z ruchem wokół jądra atomowego)

spinowy moment pędu 
elektronu wynosi :

Ls= s s1 h
2

gdzie s jest spinową liczbą 
kwantową (dla fermionów 
s=1/2).

Istnieją tylko takie orientacje 
wektora spinowego momentu 
pędu elektronu, przy których 
rzut tego wektora na kierunek Z 
zewnętrznego  pola 
magnetycznego przyjmuje 
wartości: Ls Z=ms

h
2

 Spin elektronu został potwierdzony doświadczalnie 
(Stern,Gerlach 1922, Phipps Taylor 1927)



  



  



  

Całkowity moment pędu

Jest sumą orbitalnego i spinowego momentu pędu

Wartość momentu pędu jest skwantowana:

Jest sumą orbitalnego i spinowego momentu pędu  jednego dla elektronu

Gdzie j jest liczbą kwantową (niekoniecznie całkowitą, 
ale zmniejszającą/zwiększającą się  o  wielokortność 1 ):

Składowa J
z
   

Np. jeśli l = 1 i s = ½ to j  = 1 + ½ = 3/2  lub j = 1 – ½ = 1/2



  



  

Całkowity moment pędu



  

Sprzężenie spin-orbita

Struktura subtelna: ruch elektronu wokół jądra wytwarza pole magnetyczne, które 
oddziałuje ze spinowym momentem magnetycznym elektronu, co powoduje 
rozszczepienie linii widmowych tzw. oddziaływanie spin-orbita



  



  

Atomy wieloelektronowe

 mają  więcej niż jeden elektron w atomie
 do energii każdego z elektronów wchodzą :

energia kinetyczna

energia potencjalna pochodząca od oddziaływania elektron - jądro 
atomowe

energii potencjalna pochodzącej od oddziaływania elektron – inne 
elektrony

   matematycznie nie możliwe jest dokładne rozwiązanie r. 
Schrodingera -  problem: jak uwzględnić odpychające 
oddziaływanie z innymi elektronami
stosuje się pewne metody przybliżone, wprowadzając np. efektywny 

ładunek jądra atomowego, tzw. pole samo-uzgodnione
wyniki oblicza się metodami numerycznymi 



  

Atomy wieloelektronowe



  

Atomy wieloelektronowe



  

Atomy wieloelektronowe

Uwaga! Okazuje się, że energia elektronów w 
atomach wielo-elektronowych zależy nie 
tylko od liczby kwantowej  n  ale także w 
pewnym stopniu od orbitalnej liczby 
kwantowej l

to jest właśnie efekt oddziaływań wielu 
elektronów w atomie

niektóre poziomy energetyczne z 
wyższym n ale mniejszym l są niżej niż 
poziomy o mniejszym n a większym l

to jest tzw. zniesienie degeneracji 
poziomów ze względu na l

W jaki sposób elektrony „układają się” w atomie, w jaki 
sposób zajmują możliwe dla nich poziomy 
energetyczne?
  
Panuje zasada: elektrony obsadzają możliwe 
najniższe poziomy energetyczne 

Efekt „rozszczepiania się” poziomów 
w atomach wielo-elektronowych



  

Atomy wieloelektronowe

Efekt „rozszczepiania się” poziomów 
w atomach wielo-elektronowych

Poziomy energetyczne w atomie 
jedno-elektronowym (wodoru) 

powłokapod-
powłoka



  

Zakaz Pauliego

Czy wiele elektronów może obsadzić ten sam poziom energetyczny? 
Nie zawsze. Obowiązuje pewna zasada!

Dwa elektrony nie mogą mieć tych samych 4 liczb kwantowych 
(nie mogą być w tych samych stanach kwantowych)

Jest to tzw. zakaz Pauliego 

To znaczy, że : dwa elektrony z takimi samymi wartościami  n, l i ml  (elektrony są 
na tej samej pod-powłoce i mające taką samą energię) muszą mieć przeciwne 
spiny, aby być w innym stanie (różnią się inną kwantową ms)

Ta zasada powoduje, że elektrony muszą zajmować inne stany kwantowe

Ta zasada wymusza prawidłowość, że:
Na każdej powłoce znajduje się 2n2 stanów do obsadzenia
Na każdej pod-powłoce znajduje się 2(2l+1) stanów do obsadzenia

np. w powłoce n = 3 mamy 18 stanów do obsadzenia dla elektronów

np. w pod-powłoce typu s (l = 0) mamy  2   stany do obsadzenia dla elektronów
np. w pod-powłoce typu p (l = 1) mamy  6   stanów do obsadzenia dla elektronów
np. w pod-powłoce typu d (l = 2) mamy  10 stanów do obsadzenia dla elektronów



  

He z 2 elektronami
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Każdy kwadracik może 
„przyjąć” dwa elektrony  
o przeciwnych spinach

Ten atom ma zapełnioną 
powłokę n=1  

Elektrony wypełniają miejsca w ten sposób aby atom posiadał minimalną energię!

Każda strzałka oznacza elektron o określonym spinie



  

C z 6 elektronami
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O z 8 elektronami
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Ne z 10 elektronami
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 ten atom ma w pełni zapełnioną powłokę n=1  i  n=2
 mówi się że powłoki  n =1  i  n =2 są zamknięte
 taki atom nie lubi zmieniać swojej konfiguracji - jest 
„gazem szlachetnym” - bardzo trudno wchodzi w reakcję 
z innymi pierwiastkami

 okazuję się że wszystkie momenty magnetyczne w 
takim atomie (pochodzące od elektronów) „kompensują 
się” - dlatego wypadkowy moment magnetyczny takiego 
atomu = 0



  

Na z 11 elektronami
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- ten atom ma zapełnioną powłokę n = 1  i  n = 2  oraz 
jeden elektron na powłoce n=3 (pod-powłoce 3s)

- ten elektron (elektron walencyjny) jest dość „luźno” 
związany z atomem 

- Sód (Na) jest w stanie łatwo go oddać, jest zatem 
bardzo „reaktywny” z innymi pierwiastkami



  

Cl z 17 elektronami
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- ten atom ma zapełnioną powłokę n =1  i  n =2  oraz prawie 
zapełnioną powłokę n = 3 (brakuje jednego elektronu)

- Chlor (Cl) jest  w stanie łatwo przyjąć jeden elektron , aby 
zapełnić powłokę, jest zatem bardzo „reaktywny” z innymi 
pierwiastkami które mogą ten elektron dostarczyć

- NaCl jest tutaj dobrym przykładem



  

Sposób obsadzania poziomów energetycznych

1s
2s 2p
3s 3p 3d
4s 4p 4d 4f

5s 5p 5d 5f
6s 6p 6d 6f
7s 7p 7d 7f

1s2

2    elektronów

2s2

4

2p6 3s2

12

3p6 4s2

20

3d10 4p6

5s2

38

4d10 5p6 6s2

56

Jeśli ponumerujemy pod-powłoki w następujący sposób, to można łatwo 
„konfigurować” kolejne pierwiastki



  



  

Energia jonizacji pierwiastków
Układ okresowy pierwiastków

liczba atomowa Z

Widać, że wykres tworzy pewną 
okresową prawidłowość.

Proces jonizacji polega na „odrywaniu” elektronów z atomu. 
Atom staje się jonem dodatnim. 
Oderwanie elektronu wymaga pewnej energii

określa ile protonów znajduje się w jądrze 
atomowym – równa jest także liczbie elektronów w 
atomie gdy atom nie jest „zjonizowany” 



  

Układ okresowy pierwiastków

bardzo 
„reaktywne” 
pierwiastki 
grupy I i II

gazy 
szlachetne, 
które mają 
zapełnione 
powłoki – są 
b.mało 
reaktywne

bardzo „reaktywne” 
pierwiastki grupy VI i VII



  



  

Stany wzbudzone i widma atomów



  

Stany wzbudzone i widma atomów



  

Stany wzbudzone i widma atomów



  

Reguła wyboru przejść

Reguła :
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