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 لمحاضرة الثامنة:ل الدراسيةالمذكرة 

في الإصدار الثالث(؛ الطاقات المدارية )للذرات  1.11) 1.12القسم : من أجل هذه المحاضرةللقراءة 

 في الإصدار الثالث(؛ مبدأ البناء. 1.12) 1.13والقسم  الإلكترونات( ،متعددة 

لث(؛ البنية الإلكترونية في الإصدار الثا 1.13) 1.14القسم  التاسعة: من أجل المحاضرةللقراءة 

في  1.17، و1.16، و1.15، و1.14) 1.20، و1.18، و1.17، و1.16، و1.15والجدول الدوري، القسم 

 الإصدار الثالث(؛ دورية الخصائص الذرية.

 للمسائل )التسليم في المحاضرة العاشرة(. الواجب المنزلي الثالثالواجب المنزلي: 

 المواضيع:

 ونات:الذرات متعددة الإلكتر

 التوابع الموجية للذرات متعددة الإلكترونات. .1

 طاقات الارتباط. .2

 التوزيعات الإلكترونية )مبدأ أوفباو(. .3

 التوابع الموجية للذرات متعددة الإلكترونات: .1

 أو أكبر(. Z=2)وصف الذرات ذات 

الإلكترون ، لا الذرات وحيدة صحيحا   البنية الإلكترونية لكل الذرات وصفا   "شرودنغر"تصف معادلة 

 فقط.

   الهيدروجين: 

  الهيليوم )إلكترونين(:

  إلكترونات(: الليثيوم )ثلاثة

 بحيث تظهر الحاجة للتقريب. وتصبح المعادلات أكثر تعقيدا  

لتوابع  كنتيجة: لنفترض أن باستطاعتنا كتابة التابع الموجي متعدد الإلكترونات "هارتري"مدارات 

 موجية وحيدة الإلكترون:

  الهيليوم: 

 التابع الموجي لـ ـــــــــــ * التابع الموجي لـ ـــــــــــ             
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                             1s(2)           1s(1) 

  الليثيوم:

 1s(1)ـ          ـــــــــــــ            ــــــــــــ           

 التوزيع الإلكتروني هو الترميز المختصر للتوابع الموجية للإلكترونات.

H    

He    

Li    

  Bــــــــــــــــــــــــــــــــــ   Beــــــــــــــــــــــــــــــــــ 

 

 بع الموجية لذرة الهيدروجين؟ما أوجه الشبه والاختلاف بين التوابع الموجية متعددة الإلكترونات والتوا

 لنمثل بالأرغون:  

 أوجه الشبه مع التوابع الموجية لذرة الهيدروجين:

  كل مدار حصلنا عليه يشابه في شكله المدار الموافق في ذرة الهيدروجين وحيدة

 الإلكترون.

  مساوية  أو  التي تجعل  أو  أو  البنية العقدية هي نفسها )تحصل العقد عند قيم

 للصفر(.

 أوجه الاختلاف مع التوابع الموجية لذرة الهيدروجين:

  كل مدار من المدارات عديدة الإلكترونات ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ من المدار

 الموافق في ذرة الهيدروجين.

في  Z=1في الأرغون،  Z (Z=18حدث سحب أقوى للإلكترون عن النواة مع زيادة لماذا؟ ي

 الهيدروجين(.

 ( في الذرات متعددة الإلكترونات تعتمد طاقة المدار على كل من السويةn والسوية )

 (.Lالفرعية )
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 طاقات الارتباط للذرات متعددة الإلكترونات: .2

صغر طاقة )ـــــــــــــــــــــــــــ( من الطاقة الموافقة في كل المدارات في الذرات متعددة الإلكترونات أ

 ذرة الهيدروجين.

 سحب أقوى عن النواة. –أكبر  Zإن الطاقة الأخفض في الذرات متعددة الإلكترونات ناتجة عن رقم 

لكترونات. لم يعد العامل الوحيد المحدد لطاقة المدار في الذرات متعددة الإ nإن الرقم الكمومي الأساسي 

 وــــــــ. nفالطاقة تعتمد الآن على كل من 

(1) 
                    

 .n,lهي الشحنة الفعالة التي يخضع لها الإلكترون في السوية  حيث 

 للذرات ـــــــــــــــــ الإلكترون للذرات ـــــــــــــــــ الإلكترون

نذرة وحيدة الإلكترو اتالإلكترونمتعددة ذرة    
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  ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ.لأن ــ Zتختلف عن  النواة.  Zــــــــــــــــ نفسها  

 :الحجب و

 (.Z=2لتوضيح تأثير الحجب سنمُثل بأقصى حالتي حجب ممكنتين لذرة الهيليوم )

 منها. ا  عن النواة، والإلكترون الثاني قريب جد الحالة القصوى الأولى: الإلكترون الأول بعيد جدا  

 

 من الشحنة التي يخضع لها الإلكترون الأول. ا  يلغي الإلكترون الثاني جزء 

  وليس = _________   يخضع الإلكترون الأول لقوة بمتوسط. 

  طاقة الإلكترون الأول هي نفسها طاقة الإلكترون في ذرة الهيدروجين )وحيدة

 الإلكترون(.

(2) 

 

 عنها. ا  والإلكترون الثاني بعيد جد النواة،من  ا  جدالحالة القصوى الثانية: الإلكترون الأول قريب 

 يخضع الإلكترون الأول لقوة. 

  طاقة الإلكترون الأول هي نفسها طاقة الإلكترون في أيون ________ )وحيد

 الإلكترون(.

(3) 
 

 الإلكترون ـــــــــــــ الإلكترون ـــــــــــــ

 ذرة الهيليوم )الشحنة = ـــــــ(

 الإلكترون ـــــــــــــ الإلكترون ـــــــــــــ

 (2e+ذرة الهيليوم )الشحنة = 
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 ــــــــــــــ حجب   الحالة القصوى الأولى:

 ــــــــــــــ حجب   الحالة القصوى الثانية:

 :ا  المحددة تجريبي 

 التجريبية =  

 في مكان ما بين الحجب الكامل واللاحجب. ا  فالقيمة الحقيقية إذ

  :ا  المحددة تجريبي IEمن  يمكننا أن نحسب 

(3) 
 

  

مة منطقية طالما أنها تقع بين ـــــــــ )الحجب الكامل( وــــــــ قيهي المحسوبة  ملاحظة: إن 

 )اللاحجب(.

 ؟3sE > 3pE > 3dEو 2pE)أكثر سلبية من(  < 2sEلماذا تكون 

ــــــــــــــــــــــــ  lمعينة )سوية( تكون الإلكترونات في مدارات ذات قيم أقل من  nبالنسبة إلى حالة 

  (.lيتناقص مع زيادة  أقرب إلى النواة )رغم أن 

 

 نفسها(: nهذا يعني )للسوية 

  إلكترونات السويةs  محجوبة بشكل ـــــــ من إلكترونات السويةp. 

  إلكترونات السويةp أقل من إلكترونات السوية ــــــــ. ا  محجوبة حجب 

 ., وليس هو Liيوم لنفكر بسبب كون التوزيع الإلكتروني لليث

توزعات نصف 

 القطر الاحتمالية

 نصف القطر
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 > ـــــــــــ.بمعدل يزيد عن مدى توزعات نصف القطر الاحتمالية ـــــــــ  ،أقل ا  محجوب حجب sالمدار 

 .بما أن 

 

 التوزيع الإلكتروني: .3

المشغولة بالإلكترونات،  يصف التوزيع الإلكتروني البنية الإلكترونية لذرة ما من خلال تحديد المدارات

 ؛ لأن البنية الإلكترونية تحدد الخصائص الكيميائية للذرة وفعاليتها.ا  وهذا ترميز مفيد جد

 كيف نحدد التوزيع الإلكتروني لذرة ما؟

 مبدأ أوفباو:

طاقة من سوية ال ا  )التي تعتمد على ـــــ وـــــ( بإلكترون واحد في البداية بدء ا  املأ سويات الطاقة تباع

 الأدنى:

 ."باوليـ "مبدأ الاستبعاد ل (1

نفسها، يدخل إلكترون  E: عندما تضاف الإلكترونات إلى سويات لها الطاقة "هوند"قاعدة  (2

واحد إلى كل سوية قبل أن يدخل إلكترون ثان أيَّ سوية. اللف الذاتي يبقى 

 ـــــــــــــــــــــــــــــ قبل إضافة إلكترون ثان إلى أي سوية.

 (.Z=8نجرب ذلك بالنسبة إلى الأكسجين )ل

 التوزيع الإلكتروني: ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ.

 ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ. (:)تحديد 

 إلا إذا طُلب إليك ذلك. لا تحتاج إلى كتابة ترميز 
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 لدوري:السطر الثالث من الجدول ا

 من الصوديوم إلى الأرغون

 السطر الرابع من الجدول الدوري:

 من البوتاسيوم إلى الكريبتوم

 

  

 

 

 

 

 

 

 

 

)ـــــــــــ( طاقة أقل مما نصف المملوءة )ـــــــــــ( والمملوءة  d* الاستثناءات من مبدأ أوفباو: لمدارات 

 تتوقعه النظرية البسيطة.

 لغاز نبيل. ا  إلكتروني ا  ية: الإلكترونات في السويات الداخلية التي تشكل توزيعالإلكترونات الأساس

والإلكترونات التكافؤية هي الموجودة  ،الإلكترونات التكافؤية: تكون الإلكترونات في السوية الخارجية

 ، وفقط تشارك في التفاعلات الكيميائية.شكل عامب

  

, Mo, والموليبدينيوم  Xeحتى الكزينون Rb بيديوم السطر الخامس من الجدول الدوري من الرو

في السطر الرابع. الشذوذات الإضافية  Cuوالنحاس  Cr؛ عناصر شاذة مناظرة للكروم Agوالفضة 

 والتأثيرات الأخرى من الصعب توقعها.

  

او* استثناء من مبدأ أوفب  

او* استثناء من مبدأ أوفب  

ـــــــــــــــــــــــ لكترونإ  

ـــــــــــــــــــــــ لكترونإ  
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 مساعدة لتذكر التوزع الإلكتروني )الأقطار(:

لصحيح للمدارات حسب زيادة الطاقة من اليسار إلى باستخدام هذا المخطط يمكننا أن نكتب الترتيب ا

 اليمين كالآتي:

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

الطاقة  نخفضليس نفسه للذرات الطبيعية: ما إن يمتلئ مدار ما حتى ت -التوزيع الإلكتروني للأيونات 

 الموافق.  sالمدارية إلى ما تحت المدار 

 :لنمثل بذرة التيتانيوم وأيون التيتانيوم 

 ولكن:  

 

الط

 اقة


