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30. Kwantowa teoria atomow

Wprowadzenie do teorii atomu:

* rownanie Schrodingera dla atomu wodoru
« orbitalny moment pedu elektronu,

* moment magnetyczny elektronu,

* spin,

* liczby kwantowe,

- zakaz Pauliego,

» uktad okresowy pierwiastkow.
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Modele atomu
O model Thompsona (1897 r.)

O model Rutherforda (1911 r.)
O model Bohra (1913 r.)

O model kwantowy (Schrodingera, 1925 r.)

Kwantowy (Schrodinger, 1925 r.)

Model kwantowy uwzgledniajac hipoteze de Broglie’a opiera sie na podstawowych
zatozeniach mechaniki kwantowe] - opisie czgstki za pomocg funkcji falowe] oraz
zasadzie nieoznaczonosci Heisenberga.

W modelu tym potozenie elektronu w danej chwili czasu nie jest okreslone doktadnie,
lecz z pewnym prawdopodobienstwem.

Stan elektronu w atomie opisany jest przez funkcje falowa, ktora (w interpretacii
fali de Broglie’a) dotyczy stojgcej fali materii otaczajgcej jgdro. Kwadrat amplitudy tej
funkciji jest prawdopodobienstwem znalezienia elektronu w danym obszarze wokot
jadra.



Atom wodoru

Atom wodoru jest swego rodzaju studnig \

potencjatu (naturalng putapkg) dla elektronu.

Energia potencjalna oddziatywania elektron-jgdro

jest postaci:
2

U(r) =—

Aregr

Potencjat ma symetrie sferyczng, wiec musimy
wprowadzi¢ sferyczny uktad wspoétrzednych:

X =rsinf cos ¢
y =rsinfsing¢

Z =1rcosf

-10¢

stan
podstawowy




Rownanie Schrodingera

Roéwnanie Schrodingera we wspétrzednych kartezjanskich

d*y d*v d*y 2m
+ + :—?(E—U)‘zu

W uktadzie sferycznym
1d d‘P N 1 d Qd‘P 1 d?y X 2m (F — )W
2o\ @) Trrsneag \""0 a8 ) T rrsinzo dp? ~  n2
82
. : olee Urh= 7~
Réwnanie Schrodingera dla atomu wodoru dmeor
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Rownanie Schrodingera

W ogdélnym przypadku funkcja falowa ¥ (r,0,¢) = R(r)0(0)®(¢)

Podstawiajgc tg funkcje do rownania Schrodingera otrzymujemy trzy réwnania,
z ktorych kazde opisuje zachowanie sie funkcji falowej w zaleznosci od r, 6, ¢
— rownanie radialne, biegunowe i azymutalne.

Rozpatrzmy najprostszy przypadek, gdy ¥ jest tylko funkcjg r, tzn. zaden kierunek

w przestrzeni nie jest wyrdzniony — stan s, rownanie Schrodingera przyjmuje
postac:

1d(,d¥y 1 d/_Ha*{J_l_ 1 _ga” 2m (o e’ v
r2dr\| dr V%iﬂ@d@\sm do 22820 dp2  h? ATET

1d(  d¥ +2m e e’ Wl
r2dr\| dr h? 4rregr)

Funkcja falowa ¥ musi spetniaé¢ nastepujace warunki: »— o, ¥ — 0

Warunki te spetnia funkcja

Y(r) = Ye /70

gdzie r, = const.



Rozwigzanie rownania Schrodingera
y i w
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Rozwigzanie rownania Schrodingera

Z rozwigzania rownania radialnego wynika, ze energia elektronu przyjmuje
scisle okreslone wielkosci:

p 1  me* 13.59 eV d > 4
= = a n=123,..
" n? 32m2ef h? n2 "

liczba n jest nazywana gtéwng liczbg kwantowa.

Prawdopodobienstwo znalezienia elektronu w elemencie objetosci dV = 4mr?dr
wynosi PdV = W2(r)4nr?dr = 4nr?e~?"/"oW2dr i osigga maksimumdlar=r, .

|
Wyrazenia na r, i E sg identyczne jak w modelu Bohra, E 10
lecz kwantyzacja jest wynikiem rozwigzania rownania 2 %
Schrodingera, a nie postulatem jak u Bohra. ’;fﬁé
=5 °
Pojecie klasycznej orbity traci sens, r_ to nie promien %g
orbity, lecz odlegtosc od jgdra przy ktorej prawdopo- =
dobienstwo znalezienia sie elektronu jest najwigksze. % 0 30 100 150 200 250
=

odlegltos¢ [pm]



Modele atomu

model Bohra

orbity elektronowe

model kwantowy
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Orbitalny moment pedu elektronu

Watpliwosci odnosnie teorii Bohra:
« dlaczego moment pedu elektronu jest skwantowany?
» dlaczego elektron emituje promieniowanie i nie spada na jgdro?

Zatbzmy, ze paczka falowa o liczbie falowej k porusza sie w ptaszczyznie xy
po okregu o promieniu . Paczka ta ma moment pedu wzgledem osi z rowny:

L, =rp =r(hk)

Ll

Poniewaz droga elektronu na orbicie to
s = r¢, funkcje falowg mozna zapisac

Y(r) = Yoe ks = p e k()

Z jednoznacznosci funkcji falowej

Y(p) = ¥(¢ +2m)

>y

W e~ k() = p e=ik(rd+2mr)

Réwnanie to bedzie spetnione jezeli 1 = e~ i2mkr



e 27kT rdwna sie 1 wtedy, gdy iloczyn kr jest liczbg catkowita,
(zazwyczaj liczbe te oznacza sie m; i nazywa sie magnetyczng liczbg kwantowa)

kr = m,; da m; =0,+1,+2, ...

Pomndzmy obie strony przez i

hkr = m;h czyli L; = mh

Oznacza to, ze orbitalny moment pedu elektronu wzgledem osi z (lub innego ustalone-
go kierunku) jest skwantowany i moze przyjmowac wartosci 0, +h, +24, +3h itd.

Poniewaz k = 2n/\ to rownanie kr = m; przyjmuje postac Am; = 2nr

dtugos¢ orbity (obwdd) jest rowna gdy fale nie naktadajg sie
catkowitej wielokrotnosci A, (4 1) to orbita nie jest dozwolona



Sktadowa momentu pedu nie moze by¢ wieksza
od catkowitego momentu pedu.

Przy ustalonej wartosci catkowitego momentu pedu istnieje pewna maksymalna
wartos¢ m;. Oznaczmy jg przez [. Miedzy [ i m; zachodzi warunek:

|my| <1
Stad wynika, ze liczba m; moze przybiera¢ 21 + 1 wartosci od —[ do +!:

-,-l+1,..,-1,0,1,..,1—-1,1

Wartosc¢ L orbitalnego momentu pedu L elektronu w atomie jest rowniez
skwantowana i przyjmuje wartosci:

L=JI(l+ Dh da 1=0,12,..

Liczba [ jest nazywana orbitalng (azymutalng) liczbg kwantowa,
a liczba m; magnetyczng liczbg kwantowa.



Kwantowanie momentu pedu elektronu

Wektor L. moze przyjmowac tylko okreslone kierunki w przestrzeni, mianowicie
takie, przy ktorych jego rzut na os$ z jest wielokrotnoscig 7.

A llos¢ mozliwych ustalen wektora L wynosi
21 + 1, przy czym katy miedzy L, i L
spetniajg warunek

Ly m,
cosf = =

L JiIl+1)

Wektor orbitalnego momentu pedu jest
skwantowany przestrzennie, tzn. wartosc
bezwzgledna momentu pedu i jego rzut na
0S z przyjmujg scisle okreslone wartosci,
zalezne od liczb kwantowych [ i m;.

W przypadku przedstawionym na rysunku [ = 2 i L = v/6h.
Rzuty wektora L na wyrozniony kierunek wynosza: 2h, h, 0, —h, —2h.



Liczby kwantowe w atomie wodoru

Mimo ze energie stanbw mozna opisac pojedynczg liczbg kwantowg n, to funkcje
falowe opisujgce te stany wymagajg trzech liczb catkowitych n, [, m,, zwanych
liczbami kwantowymi, odpowiadajgcych trzem wymiarom, w ktérych moga
poruszac sie elektrony.

Dozwolone wartosci Znaczenie
n Gtéwna liczba 1,23, .. Okresla mozliwe
kwantowa wartosci energii
[ Orbitalna liczba 0,1,2,.,n—-1 Okresla moment pedu
kwantowa (ksztatt powtoki)
m, Magnetyczna -, -l+1,...,0,1,..., 1 -1, Okresla sktadowe
liczba kwantowa momentu pedu

Przy danej wartosci n (okreslonej energii), liczba mozliwych wartosci [ i m;, czyli
liczba niezaleznych rozwigzan rownania Schrodingera wynosi:

Lt Jezeli elektron jest w takim stanie, ze jednej wartosci energii
Z(Zl + 1) = n? odpowiada kilka niezaleznych rozwigzan réwnania Schrodingera,
1=0 to mowimy, ze stan taki jest n*-krotnie zdegenerowany.



Orbital atomowy

Dla zadanych wartosci liczb kwantowych n, [, m;, funkcja falowa ma okreslong
postac, kiorg oznaczamy symbolem ¥, ; ., | nazywamy orbitalem atomowym.

Kazdy orbital oznaczony jest tym samym symbolem co odpowiadajgcy mu stan
elektronowy. Tworzy sie je z cyfry oznaczajgcej gtdwng liczbe kwantowg n
| litery przyporzgdkowanej liczbie [ w nastepujgcy sposob

I.: 0 1 2 3 4 5
Orbital: s p d f g h itd.

Dla stanu podstawowego atomu Dla najnizszego stanu wzbudzonego n = 2,
wodorun =1,azateml=m;=0. azateml[=0Ilubl=1im;=-1,01lub1

[=0 [=1 [ =2 =13 [ =4 [=5

n=1 1s
=2 2S 2p
n=3 3s 3p 3d
n==4% 4s 4p 4d 4f
n=>5 5s 5p 5d 5f 5@
n==~6 6S 6p 6d o6f 69 6h



Gestosc prawdopodobienstwa

Znajac funkcje falowe mozna obliczy¢ prawdopodobienstwo znalezienia
elektronu w okreslonym elemencie objetosci. Ogolne wyrazenie na funkcje

falowg ma postac
Y(r,6,¢) = R(r)0(6)P(¢)

R(r) to prawdopodobienstwo radialne (zalezne od r), a @(#) to prawdopodo-
bienstwo katowe (zalezne od 6). Poniewaz eimi®e-imi¢ — 1 | gestosé prawdo-
podobienstwa nie bedzie zalezata od ¢.

Catkowita gestos¢ prawdopodobienstwa wynosi
¥ (r,8,9)|* = [R(1)]*|0(8)|?

Wyrazenie |0 (0)|* jest katowa gestoscia prawdopodobienstwa, czyli prawdo-
podobienstwem przypadajgcym na jednostke kata brytowego. Funkcje tg mozna
przedstawi¢ w postaci wykresu biegunowego.

Miarg prawdopodobienstwa znalezienia elektronu w danym kierunku jest odlegtosc
miedzy poczatkiem uktadu wspotrzednych i punktem przeciecia prostej poprowa-
dzonej pod danym katem, z wykresem funkgji |6 (8)|?.



Gestosc¢ prawdopodobienstwa

Obszar w ktérym wystepuje duze prawdopodobienstwo znalezienia sie elektronu
nazywa sie chmurg elektronowa.

V4
A

9
9 9
\ | ) |

m; =0 m, =0 m, = *1

Wykresy biegunowe kierunkowej zaleznosci gestosci prawdopodobienstwa dla
atomu wodoru w przypadku [ = 0 (orbital s) i [ = 1 (orbital p).

W kazdym przypadku gestos¢ prawdopodobienstwa wykazuje symetrie obrotowg
wzgledem osi z.



Orbitale d n=3, 1=2, m,od-2do?2




Gestosc¢ prawdopodobienstwa

Radialna gesto$¢ prawdopodobienstwa okreslona jest jako: 4nr?|R(r)|?

r
r’R,
04k

0.3
0.2

W stanie 1s: |R(r)|* osigga maksimum dla r = |,

Lo Ly 1T,
12 3 4 5 67

0.1r _ \ ] _ _
P /\ . W stanie 2s: istniejg dwa maksima: dlar = r, i r = 57.

0™ "2 3 4 5 6 7

0.2t
017 . . .
: /\ . W stanie 2p: |R(r)|* osigga maksimum dla r ~ 4r,.

12 3 4 5 6 7
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Moment = ~— e
magnetyczny “se

Czgstka o tadunku g poruszajgca sie po orbicie kotowej z predkoscig v, wytwarza

prad o natezeniu (dla elektronu g = -e)
/= v [ = v
-4 21T B _eﬁ

Moment magnetyczny zamknietego, okrggtego obwodu z prgdem wynosi

R . / % ,  —€ _—e
u=1-S W=l ATN= 5 _TMY = o TP

Elektron krgzacy po orbicie kotowej posiada orbitalny moment pedu
L=7xp

Elektron w atomie ma takze moment pedu, zwany orbitalnym (cho¢ nie krgzy),
oraz towarzyszacy mu orbitalny moment magnetyczny.
Moment magnetyczny z momentem pedu wigze sie rownaniem:

— e - - e -
L

= —_—— )( —_— e —
! Zmr p 2m



Moment magnetyczny

Poniewaz wartos¢ orbitalnego momentu pedu jest skwantowana, wartosc
momentu magnetycznego tez musi by¢ skwantowana i wynosi

e e
p==5—L=—s—Il+Dh= —upJI+ 1)

2m

Up Nazywany magnetonem Bohra jest jednostkg atomowego momentu
magnetycznego.

eh
Ug = — =9.274 X 10724 JIT
2m

Wektoréw L ani i; nie mozna w zaden sposob zmierzyc.

Mozna jednak zmierzy¢ sktadowe tych dwoch wektorow wzdtuz danej osi.

Jezeli atom umiescimy w polu magnetycznym o indukgji B to osig tg jest kierunek
linii tego pola. Wtedy mozemy zmierzyC sktadowe wektorow Li i, wzdtuz tej osi.



Na czgstke o0 momencie magnetycznym y;; w zewnetrznym polu magnetycznym

B dziata moment sit N L/ =
T = ,Lll X B

ktory dazy do ustawienia wektora momentu
wzdtuz kierunku pola. (a)

Sktadowa orbitalnego momentu magnetycznego

w kierunku zewnetrznego pola

eh

o ) # V<
Hiz = Uy cos B = —%\/l(l+1)c058 =g m 5,

Dlaczego m; nazywa sie magnetyczng liczbg kwantowg? - bo okresla rzut
momentu magnetycznego na kierunek zewnetrznego pola magnetycznego.

Elektron w polu magnetycznym uzyskuje dodatkowg energie potencjalna, ktora
rowniez jest skwantowana:

AN eh
U=u,-B=—-uB 6 =—838B
Hi Hib COS om my



Zjawisko Zeemana

Uzyskanie przez elektron dodatkowej energii potencjalnej oznacza, ze pole
magnetyczne bedzie zmieniato poziomy energetyczne elektronu.

Poniewaz dla ustalonego n i [ istnieje 21 + 1 mozliwych wartosci m;, wiec
pierwotny poziom energetyczny zostanie rozszczepiony na 21 + 1 podpoziomow.

Dla elektronu w atomie wodoru w stanie 2p 2p . 1
(I = 1) w polu indukcji 1T: o o m,
A
927 x107%*] m;=1 25
U=40 7y =9 bezpola z polem

—927x10724] m; = —1
i 1 1

Zjawisko rozszczepienia linii widmowych w zewnetrznym polu magnetycznym nosi
nazwe zjawiska Zeemana. Zjawisko to potwierdza przestrzenne skwantowanie
orbitalnego momentu pedu w atomie.



Doswiadczenie Sterna-Gerlacha

Precyzyjne obserwacje widm atomowych pokazaty, ze linie poczgtkowo
uwazane za pojedyncze sktadajg sie w rzeczywistosci z kilku linii. Nazwano
to strukturg subtelng linii widmowych.

W 1922 roku Stern i Gerlach badajgc wptyw niejednorodnego pola na wigzke
atomow srebra zaobserwowali jej rozszczepienie i parzystg liczbe sladow na
ekranie. Zjawisko to zostato wyjasnione kilka lat pozniej, poprzez przypisanie
elektronom dodatkowej wlasnosci — spinu.

7N\ Ia elektromagnes
-c“,%, wigczony  wylgczony
E %
QO
(-
()
‘N
(O
©
(-

kolimator |
" potozenie detektora

elektromagnes detektor



Spin elektronu

Strukturag subtelng linii widmowych i wynik doswiadczenia Sterna-Gerlacha
mozna wyjasnic istnieniem dodatkowych momentow magnetycznych elektronow.

Okazato sie, ze elektron poza orbitalnym momentem pedu ma wiasny moment
pedu zwany spinowym lub krétko spinem:
» jest on naturalng (wewnetrzng) wtasciwoscig elektronu,
* jego istnienie zaproponowali w 1925 roku studenci Goudsmit i Uhlenbeck
w celu wyjasnienia struktury subtelnej linii widmowych.

Spinowy moment pedu elektronu wynosi L, =./s(s+ 1)h
gdzie s jest spinowg liczbg kwantowg rowng 1/,.

Spin elektronu L, = /3 /2 jest podstawowg wtasciwoscig elektronu (podobnie
jak masa i tadunek).

Ze spinowym momentem pedu elektronu zwigzany jest
spinowy magnetyczny moment dipolowy.



Spin elektronu

Rzut spinowego momentu pedu na wyrézniony kierunek jest skwantowany
Ly, = msh

gdzie mg przyjmuje dwie wartosci: '/, lub — '/, i nosi nazwe magnetycznej
spinowej liczby kwantowe,j.

Z
A

hil2

—h/2 ) A,

Spinowy moment pedu elektronu i jego rzut
na okreslony kierunek w przestrzeni.



Liczby kwantowe

Stan elektronu w atomie bedziemy wiec opisywac za pomocg czterech liczb
kwantowych: n, [, m, i m..
(liczby spinowej s sie nie wymienia, bo dla wszystkich elektronow jest ona rowna s = %)

Liczba Symbol Dozwolone wartosci Odpowiada
kwantowa

gtdwna n 1,2,3,.. odlegtosci od jgdra

orbitalna [ 0,1,2,..,n—1 orbitalnemu momentowi pedu

magnetyczna m, -1, -l+1,...,0,1, ..., =1, orbitalnemu momentowi pedu
wzdtuz osi z

magnetyczna m + 1/2 spinowemu momentowi pedu

spinowa wzdtuz osi z

wszystkie stany o jednakowej gtownej liczbie kwantowej n tworzg powtoke.

powloke tworzy 2n? standw.

wszystkie stany o jednakowych wartosciach kwantowych n i [ tworzg
podpowioke.

wszystkie stany tworzgce podpowtoke majg niemal jednakowg energie.

podpowtoke tworzy 2(21 + 1) stanow.




Zakaz Pauliego

Elektrony znajdujgce sie w danym atomie obowigzuje zasada Pauliego (1925 r.),
zwana tez zakazem Pauliego. Gtosi ona, ze:

Elektrony w atomie muszg sie rézni¢ chociaz jedng liczbg kwantowa,

lub inaczej
dowolne dwa elektrony w atomie nie moga znajdowac sie w tym samym

stanie kwantowym.

np. gdy n = 2, mozliwe sg 4 orbitale:
(n,I,m;) = (2,0,0), (2,1,1), (2,1,0), (2,1,-1),
ktére moga bycC zajete przez 8 elektrondéw

n | my m,
o o M

, 1 1
1 o W
41 H

Wolfgan Pauli (1900-1958)
Nobel 1946



Powloki i podpowioki elektronowe

Elektrony o tej samej wartosci gtownej liczby kwantowej n tworzg powtoke.

nn 1 2 3 4 5 6
powloka: K L M N O P itd.

Dana powitoka dzieli sie na podpowitoki, utworzone z elektrondow odpowiadajgcych
roznym wartosciom orbitalnej liczby kwantowej [.

Powtoka K zawiera tylko jedng podpowtoke 1s. Powloka L zawiera dwie podpowtoki
2s 1 2p, a nastepne powitoki — odpowiednio coraz wiecej podpowitok.

Maksymalna liczba elektronow w podpowtoce o danej wartosci [ jest rowna wartosci
liczby kwantowe] m; pomnozonej przez iloS¢ ustawien spinu,
tzn. 2(21 + 1).

Dla poszczegolnych podpowtok liczby elektrondw wynoszg odpowiednio:

podpowtoka s p d f g
liczba elektrondbw 2 6 10 14 18



Liczby elektronow na powtokach

n-—1
Na n-tej powtoce moze byC N = 2 Z(Zl + 1) = 2n? elektronéw
[=0
Dopuszczalne liczby elektronow w poszczegolnych powtokach wynoszg wiec:

powtoka K L M N O P Q
liczba elektrondbw 2 8 18 32 50 72 98

« W stanie n = 1 mogg znajdowac sie 2 elektrony.

« W stanie n = 2 moze znajdowac sie 8 elektronow:
(n,I,m) = (2,0,0), (2,1,1), (2,1,0), (2,1,-1), po 2 na kazdym orbitalu

» Liczbe 18 mozna otrzymac sktadajgc 5 orbitali z [ = 2 (10 elektronow)
3 orbitale z [ = 1 (6 elektronoéw) i 1 orbital z [ = 0 (2 elektrony).



Obsadzanie powtok i podpowtok

Elektrony w atomie dgzg do zajecia jak najnizszych poziomow energetycznych.
Kolejne powtoki sg zajmowane przez elektrony dopiero po catkowitym zapetnieniu
powtok lezgcych ponizej (0 mniejszej energii).

Elektrony na ostatniej, najbardziej zewnetrznej powtoce, nazywane] powioka
walencyjng, sg najstabiej zwigzane z atomem i mogg odrywac sie od niego
podczas tworzenia wigzan chemicznych. Powloka walencyjna moze przyjmowac
tez dodatkowe elektrony.

Elektrony znajdujgce sie na powtoce walencyjnej nazywane sg elektronami
walencyjnymi.

Energia jonizacji atoméw to energia potrzebna do oderwania najstabiej
zwigzanego elektronu, czyli elektronu walencyjnego.
SninininisstntntSiule' bbbt RS A A AN /N it a /b me4 1

watomie wodoru By =136 eV | By = - = —136

w atomie helu E;, = 24,6 eV najwigksza wsrdd pierwiastkow

' (z powodu ekranowanie jadra przez drugi elektron)

____________________________________________________________________________________________________
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Konfiguracja elektronow
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Kolejnosc¢ zapetniania powtok
elektronowych
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Pierwiastek

Wodor (H)
Hel (He)
Lit (Li)
Wegiel (C)
Tlen (O)
Neon (Ne)
Séd (Na)
Krzem (Si)
Argon (Ar)
Potas (K)

Ostatni elektron w atomie potasu jest w stanie 4s zamiast,

Konfiguracja elektronow
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Porzadek wsrod atomow

Pierwiastki uporzgdkowane sg w ukfadzie okresowym w szesciu poziomych
wierszach, wedtug rosngcej liczby atomowej Z. Takie uporzgdkowanie
odzwierciedla periodycznos¢ zmian wtasciwosci fizykochemicznych pierwiastkow.

Wiersze uktadu okresowego nazywamy okresami. Atomy wystepujgce w tych
samych okresach majg takg samg liczbe powtok elektronowych.

Prawo okresowosci pierwiastkow chemicznych zostato sformutowane przez
Dymitra Mendelejewa w roku 1869.

Pierwiastki o podobnych wiasciwosciach tworzg grupy, ktére w uktadzie
okresowym wystepujg jako kolumny pionowe. Atomy wystepujgce w tych samych
grupach majg takg samg liczbe elektronow na powtokach walencyjnych.

Chemiczne wtasciwosci pierwiastkow wynikajg z ich konfiguracji elektronowe;
okreslonej przez fizyke kwantowa.



Uktad okresowy pierwiastkow
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(
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Obecny standard zawiera 18 grup oznaczonych liczbami arabskimi.
Ponadto wyroznia sie dwa rodzaje grup:

» Grupy gtowne: grupy 1i 2 oraz 13 do 18 (oznaczane literg A)

* Grupy poboczne: grupy 3 do 12 (oznaczane literg B)




Uktad okresowy pierwiastkow
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Podsumowanie

Kwantowy model atomu wodoru — rozktad prawdopodobienstwa
Liczby kwantowe — gtdwna, orbitalna, magnetyczna i spinowa
Zakaz Pauliego — konfiguracje elektronowe w atomach

Budowa uktadu okresowego pierwiastkéw — zaleznos¢ wtasciwosci
pierwiastkdw od konfiguracji elektronowej



Dziekuje za uwage
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