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Budowa atomu

wiązania chemiczne



Co to jest materia?

ciemna 

energia

ciemna 

materia
materia

Albert Einstein, teoria względności (1905)



Demokryt z Abdery

460-360 p.n.e.

abderyta - mieszkaniec miasta Abdera (Tracja),

wg. starożytnych Greków głupiec, prostak, nieuk

Cała przyroda składa się z drobnych,

niepodzielnych cząstek nazywanych atomami.



John Dalton

1766 - 1844

Atom jest najmniejszym budulcem materii.

Wszystkie atomy danego pierwiastka są identyczne.

Atomy pierwiastka A różnią się od atomów pierwiastka B.

Atomy są niezmienne i niepodzielne.

Atomy nie zmieniają się w trakcie reakcji chemicznych.

Związki chemiczne powstają przez łączenie się

pierwiastków w stałych stosunkach.

Na jego cześć jednostkę masy atomowej nazwano daltonem (Da).



cząsteczka

związki 
chemiczne

pierwiastki

atom

PbS

MATERIA



Budowa atomu

atom

jądro elektrony

protonneutron

symbol: e
ładunek: -1 (elementarny),

-1,602x10-19 [C]
masa:     1/1836 [u]

0,91096x10-27 [g]
symbol: n
ładunek:  0 (neutralny)
masa:    1 [u]

1,6749x10-24 [g]

symbol: p
ładunek: +1 (elementarny),

+1,602x10-19 [C]
masa:    1 [u]

1,6749x10-24 [g]

1 [u] lub [Da] (jednostka masy atomowej) =1/12masy izotopu węgla C126



Pierwiastki



EAZ
Z – liczba atomowa = liczba protonów w jądrze

każdy atom jest elektrycznie obojętny, więc 

liczba protonów = liczbie elektronów

A – liczba masowa = suma protonów i neutronów w jądrze

Przykład:

O168

Atom tlenu zawiera:

Z = 8 → protonów = 8 elektronów

A = 16 → 16 - 8 protonów = 8 neutronów



Atomy danego pierwiastka różniące się wyłącznie liczbą neutronów

w jądrze nazywane są izotopami.

Izotopy mają takie same własności chemiczne, lecz różne

właściwości fizyczne.

1H
PROT

2D
DEUTER

3T
TRYT
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Izotopy

C126

1H
PROT
1,0079

2D
DEUTER

2,0141

3T
TRYT
3,0160

C136 C146



Izotopy



Izobary

Atomy różnych pierwiastków o takiej samej masie atomowej



Дмитрий Иванович 

Менделеев

(Dmitri Ivanovich

Mendeleev)

1834-1907

Prawo okresowości 1869



Tablica Mendelejewa



Współczesny układ okresowy
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Ładunek dodatni zgromadzony jest w niewielkim, a

przez to bardzo gęstym jądrze gromadzącym

większość masy atomu, ujemnie naładowane

elektrony okrążają jądro, podobnie jak planety

okrążają Słońce

Ernest Rutherford

1871-1937



Energia może być emitowana tylko

w określonych porcjach, zwanych kwantami.

νhEE 12 =−

h – stała Plancka = 6,625 x10-34 [Js],

 - częstotliwość

Max Planck

1858-1947



Model atomu Bohra

Niels Bohr

1885-1962
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E – całkowita energia elektronu,

V – energia potencjalna,

m – masa elektronu,

Funkcja falowa  (psi)

Erwin 

Schrödinger 
1887-1961

Równanie Schrödingera dla atomu wodoru



21

Prawdopodobieństwo znalezienia elektronu wokół jądra 

orbital

1dvz)y,Ψ(x,
2

=

Rozwiązanie równania Schrödingera



• n – główna liczba kwantowa – określa energię elektronu

przyjmuje wartości (1,2,3,...),

• l – poboczna liczba kwantowa - determinuje kształt orbitalu –

przyjmuje wartości: 0, 1, ..., (n-1)

• m – magnetyczna liczba kwantowa – określa orientację orbitalu

w przestrzeni – przyjmuje wartości: ( -l, ..., +l)

Przykład:

n = 1, l = 0, m = 0 → orbital 1s,

n = 2, l = 1, m = -1 → orbital 2px,

n = 3, l = 2, m = 2 → orbital
22 yx

3d
−

Każdy orbital może być opisany trzema liczbami kwantowymi



Główna liczba 

kwantowa

Poboczna 

liczba 

kwantowa

Magnetyczna

liczba 

kwantowa

Typ 

orbitalu

Liczba 

elektronów

Maksymalna 

liczba 

elektronów

n = 1 l = 0 m = 0 1s 2 2

n = 2

l = 0 m = 0 2s 2

18
l = 1

m = –1 2px

6m = 0 2py

m = 1 2pz

n = 3

l = 0 m = 0 3s 2

32

l = 1

m = –1 3px

6m = 0 3py

m = 1 3pz

l = 2

m = –2

10

m = –1

m = 0 3dxy

m = 1 3dxz

m = 2 3dyz



orbital typu s

orbital typu p

Typy orbitali
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Zakaz Pauliego: w jednym atomie nie

mogą istnieć dwa elektrony

o tych samych liczbach kwantowych. Każdy

orbital może zawierać maksymalnie dwa

elektrony różniące się ms.

ms – spinowa liczba kwantowa określa spin (kręt) elektronu 

i może przyjmować wartości  

Wolfgang Pauli
1900-1958



Reguła Hunda – w atomie, powinno być jak

najwięcej elektronów niesparowanych, w celu

uzyskania najbardziej korzystnego

energetycznie zapełnienia orbitali atomowych.

Elektrony ulegają sparowaniu po zapełnieniu

wszystkich orbitali danej powłoki elektronowej.

Friedrich Hund

1896 -1997



Symbol orbitalu pozwala opisać strukturę elektronową każdego

1H → 1 elektron na orbitalu s → 1H = 1s1

2He = 1s2

8O → 8 elektronów → 1s2 2s2 2p4

lub, wiedząc, że 2He = 1s2

8O = [2He] 2s2 2p4

6

4d7 → siedem elektronów na orbitalu 4d

6f7 → siedem elektronów na orbitalu 6f

4 4

6



Przesunięcie poziomu energetycznego

s   s s s s s s

p   p p p p

d   d d

f    f

1   2   3   4   5   6   7   

117Ts = [86Rn] 7s2 5f146d10 7p5

22Ti = 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d2 = [18Ar] 4s2 3d2

75Re = [54Xe] 6s2 4f145d5



Bloki elektronowe w układzie okresowym



Forma długa układu okresowego



Promień atomowy - odległość od jądra do ostatniej 

powłoki zajmowanej przez elektrony 



Mają całkowicie zapełnione

elektronami powłoki.

Całkowicie zapełniona powłoka elektronowa → minimalna energia

2He = 1s2

10Ne = 1s2 2s2 2p6

18Ar = 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6

36Kr = 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6

54Kr = 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p6

Gazy szlachetne



Całkowicie zapełniona powłoka elektronowa → minimalna energia →

tworzenie wiązań

Przykład:

Atom sodu: 11Na = 1s2 2s2 2p6 3s1 =[10Ne] 3s1 → jeden elektron

walencyjny. Sód → daje elektron walencyjny innemu atomowi i staje

się kationem sodu

Dlaczego pierwiastki 



Atom sodu: 11Na = 1s2 2s2 2p6 3s1 =[10Ne] 3s1 → jeden elektron

walencyjny na następnej powłoce

Sód → oddaje elektron walencyjny, ma więcej protonów, niż

elektronów, staje się jonem dodatnim - kationem sodu.

Pełna powłoka = minimum energii



Chlor: 17Cl =[10Ne] 3s23p5 → posiada 7 elektronów walencyjnych,

potrzebuje jednego elektronu, aby mieć całkowicie zapełnioną

powłokę walencyjną.

Atom chloru przyjmuje elektron walencyjny od innego atomu,

ma teraz więcej elektronów, niż protonów, staje się jonem ujemnym

- anionem chloru.



Promień jonowy – promień jonu, atomu po oderwaniu

lub przyłączeniu elektronu.



Dlaczego atomy się wiążą?

E
n
e
rg

ia
 p

o
te

n
c
ja
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a

Odległość między atomami



Orbitale molekularne

E
N

E
R
G

IA

1s 1s

antywiążący 

wiążący 

orbital 
atomowy

orbital 
atomowy

orbital cząsteczkowy



Orbitale cząsteczkowe wiążące i antywiążące



HOMO, LUMO

Highest

Occupied

Molecular

Orbital

Lowest

Unoccupied

Molecular

Orbital



Typy orbitali molekularnych



1H = 1s1

każdy atom wodoru daje po jednym elektronie i tworzy się wspólna

para elektronowa

  H H H2
+  H        H

Ten typ wiązania nazywany jest wiązaniem atomowym lub

wiązaniem kowalencyjnym.

Wiązanie atomowe jest możliwe jeśli różnica elektroujemności jest

mniejsza niż 0,4



+ ClCl Cl2ClCl ClCl

O O+ O O O2OO



 

+ N a C l + 
- 

N a + C l

 

Na+Cl- 

Taki typ wiązania jest nazywany wiązaniem jonowym.

Wiązanie jonowe jest możliwe między pierwiastkami różniącymi się 

elektroujemnością (różnica elektroujemności większa niż 1,7)
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elektroujemność - zdolność pierwiastka do przyciągania

elektronów
IA 
1 

      0 
18 

1         
H 

2,1 

 

IIA 
2 

 
 

IIIA 
13 

 
 

IVA 
14 

 
 

VA 
15 

 
 

VIA 
16 

 
 

VIIA 
17 

2         
He 

 

3         
Li 

1,0 

4        
Be 

1,5 

5       
B 

2,0 

6       
C 

2,5 

7       
N 

3,0 

8       
O 
3,5 

9       
F 

4,0 

10      
Ne 

 

11      
Na 

0,9 

12      
Mg 
1,2 

13      
Al 
1,5 

14      
Si 
1,8 

15      
P 

2,1 

16      
S 

2,5 

17      
Cl 
3,0 

18      
Ar 

 

19      
K 

0,8 

20      
Ca 

1,0 

31      
Ga 
1,6 

32      
Ge 
1,8 

33      
As 
2,0 

34      
Se 
2,4 

35      
Br 
2,8 

36      
Kr 

 

37      
Rb 
0,8 

38     
Sr 

1,0 

49    
In 
1,7 

50    
Sn 
1,8 

51    
Sb 
1,9 

52    
Te 
2,1 

53    
I 

2,5 

54    
Xe 

 

55    
Cs 
0,7 

56   
137,34 

Ba 
0,9 

81    
Tl 
1,8 

82    
Pb 
1,8 

83    
Bi 

1,9 

84    
Po 
2,0 

85    
At 
2,2 

86    
Rn 

 

87      
Fr 
0,7 

88      
Ra 
0,9 

      

 

Linus Pauling

(1901–1994)



Atom o większej elektroujemności silniej przyciąga parę elektronową,

wiążąca para jest przesunięta w kierunku atomu bardziej

elektroujemnego.

OH
H

d+

d+
d−

+  H +       HO O  H  H

Taki typ wiązania jest nazywany 

wiązaniem atomowym spolaryzowanym

0,4 < różnica elektroujemności < 1,7



Takie wiązanie jest nazywane 

wiązaniem koordynacyjnym (donorowo akceptorowym)

+ H+

H

H

NH HN

H

H

H

+ +

NH4
+

H N

H

H

H

W niektórych przypadkach para elektronowa pochodzi tylko od

jednego atomu, atom oddający parę elektronową jest nazywany

donorem, natomiast atom przyjmujący parę elektronową jest

nazywany akceptorem.



Wiązanie metaliczne

W sieci krystalicznej znajdują się 

rdzenie atomowe - dodatnie jony,

elektrony walencyjne swobodnie 

poruszają się pomiędzy nimi, jest 

to tzn. „gaz elektronowy”.

Wiązanie takie nazywamy

wiązaniem metalicznym



Hybrydyzacja

 3s   3p     3d    

                3 wolne elektrony      

             
 3s   3p     3d    

                 5 elektronów     

             
 3s   3p     3d    

                 7 elektronów      

             

 

 3s   3p  

Cl:    [Ne] 3s2 3p5           

 



   2s   2p      

Stan podstawowy  C:          

            

   2s   2p      

Stan wzbudzony  C*:          

 

Stany atomowe węgla

Hybrydyzacja sp3



52

 2s   2p     sp3   

C*:       →         CH4 

                      metan 

       H      

             

        H     

             

         H    

             

          H   

 

etan

Hybrydyzacja sp3



Hybrydyzacja sp2

 2s   2p     sp2   2p

z 
 2p

z 
  sp2     

C*:             +        CH2 = CH2 

                     eten 
etylen 

           H            H   

                      

        H          H    

 

eten (etylen)



 2s   2p     sp   2pz  2pz   sp2       

C*:             +          CH  CH 

                       etyn 

           H            H    acetylen 

 

Hybrydyzacja sp



www.agh.edu.pl

http://www.agh.edu.pl/

