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Переходные элементы 4�го периода
образуют двухзарядные катионы, теряя
два 4s�электрона:

М(1s22s2p63s2p6dn4s2)
М2+(1s22s2p63s2p6dn).

Это верно и для последующих перио�
дов — ns2�электроны отрываются раньше,
чем (n – 1)d� или (n – 2)f�электроны, что
приводит к обычной для переходных
элементов степени окисления +2 (напри�
мер, Fe2+, Со2+, Ni2+, Cu2+, Мn2+ и др.).

На первый взгляд может показаться,
что этот экспериментально уста�
новленный факт находится в противоре�
чии с правилом заполнения энерге�
тических уровней в атоме. Ведь, как
известно, если заполнение электронами
атомных орбиталей происходит в соот�
ветствии с принципом минимума энергии
(т. е. первыми должны заполняться орби�
тали, имеющие более низкую по значе�
нию энергию), то отрыв электронов при
ионизации должен происходить в обрат�
ном порядке: первыми должны удалять�
ся электроны с тех орбиталей, которые
имеют более высокую энергию. Это ес�
тественно, так как чем выше по энер�
гии орбиталь, тем слабее электрон, на�
ходящийся на ней, будет взаимодей�
ствовать с ядром. Поэтому, если в соот�
ветствии с указанным принципом атом�
ные орбитали по мере роста значений
их энергии располагаются в ряд:

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

можно ожидать, что отрыв электронов
с указанных орбиталей должен проис�
ходить в обратном порядке. Так, первы�
ми должны удаляться 3d�электроны, а
не 4s, как происходит на самом деле.
В рамках принципа минимума энергии

не совсем понятным является также
тот факт, что электронные конфигура�
ции атомов Сr и Сu соответственно рав�
ны 3d54s1 и 3d104s1 (a не 3d44s2 и
3d94s2). Как объяснить наблюдаемые за�
кономерности? Прежде всего, следует
иметь в виду, что атомная орбиталь —
это характеристика энергетического со�
стояния электрона в атоме. Возможные
собственные значения энергии электро�
на находятся из решения уравнения
Шредингера. Это уравнение связывает
суммарную (потенциальную плюс ки�
нетическую) энергию электрона с вол�
новой функцией, которая собственно и
называется атомной орбиталью. Именно
из решений этого уравнения и следуют
теоретические предположения о поряд�
ке заполнения электронами атомных
орбиталей в атоме.  Точное решение
этого уравнения возможно только для
водородоподобного атома (т. е. атома,
имеющего положительно заряженное
ядро, величина заряда которого соот�
ветствует порядковому номеру эле�
мента, и один единственный электрон,
взаимодействующий с этим ядром).
Для многоэлектронного атома это урав�
нение не имеет точного решения. При�
чина — принципиальная трудность учё�
та в расчётах всей сложности тех вза�
имодействий, которые существуют меж�
ду всеми частицами, составляющими
атом. Здесь требуется учитывать не толь�
ко взаимодействие электрона с ядром, но
и силы отталкивания со стороны других
электронов. Поэтому существующие рас�
чёты приблизительны. Как на практике
учитывают влияние этих факторов при
решении уравнения Шредингера? Есте�
ственно, в данной статье мы не можем
остановиться на деталях, которые очень
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сложны, а лишь отметим наиболее суще�
ственные моменты.

Прежде всего напомним, что вид вол�
новой, или  (пси), функции, определя�
емый в результате решения уравнения
Шредингера, может быть представлен в
виде двух её составляющих — радиаль�
ной (R) и угловой (Y):

n,l,m(r, , ) = r2R2
n,l(r)Yl,m( , ).

При решении уравнения получают це�
лочисленные параметры n, l и m, кото�
рые получили название квантовых чисел
(соответственно главное, орбитальное и
магнитное квантовые числа). Как извест�
но, по отношению к электрону как к ча�
стице физический смысл имеет не сама
волновая функция, а её квадрат | |2, ко�
торому придан смысл распределения ве�
роятности нахождения электрона в опре�
делённом объёме пространства. Каждая
точка этого пространства устанавливается
в соответствии с координатами r, , , а
параметры n, l и m определяют энергию
электрона. В соответствии с этим квадрат
радиальной составляющей волновой фун�
кции характеризует изменение этой веро�
ятности с расстоянием от ядра атома.
Если эту вероятность измерить в шаровом
слое толщиной dr, где r — расстояние от
ядра до шарового слоя, то функцию

W(r) = r2R2
n,l(r)dr,

можно определить как плотность ве!
роятности нахождения электрона или
просто как электронную плотность на
определённом расстоянии от ядра. Из�

менение электронной плотности с рас�
стоянием от ядра представлено на ри�
сунке 1.

Каждая точка на изображённых гра�
фиках cooтветствует величине веро�
ятности обнаружить электрон (соответ�
ственно s, p или d) на определённом рас�
стоянии от ядра. Поэтому максимумы на
кривых соответствуют наиболее вероятно�
му нахождению электрона в атоме. Ана�
лиз этих зависимостей позволяет заклю�
чить, что s�орбитали последнего энерге�
тического уровня экранированы от ядра
электронами предыдущих уровней. Суть
этого экранирования заключается в том,
что происходит как бы уменьшение ве�
личины положительного заряда ядра.
В результате притяжение валентных
электронов обусловлено лишь частью об�
щего заряда ядра. Эта часть заряда назы�
вается эффективным зарядом ядра Zэфф.
Существует несколько подходов к вычис�
лению величины Zэфф.

Рис. 1. Вид функций радиального
распределения вероятности нахождения

электрона в атоме для 3s�, 3р�и 3d�орбиталей

Таблица 1. Величина эффективного заряда ядра атома, действующего
на электроны, находящиеся на различных орбиталях

Элемент
Орбитали

1s 2s 2р 3s 3р 4s 3d

K 18,490 13,006 15,027 8,680 7,726 3,435 —
Са 19,473 13,776 16,041 9,602 8,658 4,398 —
Sc 20,457 14,574 17,055 10,340 9,406 4,632 7,120
Сr 23,414 16,984 20,075 12,368 11,466 5,133 9,757

Результаты одного из них приведе�
ны в таблице 1 для ряда элементов
4�го периода.

Как видно из таблицы, величина
Zэфф для 3d�электронов выше, чем для
4s. Отсюда следует, что 4s�электроны
должны слабее удерживаться, чем 3d.
Поэтому они и удаляются первыми при

образовании катионов d�металлов. Прини�
мая во внимание это объяснение, мы дол�
жны вернуться к вопросу о причине пер�
воначального заполнения не на 3d�, а на
4s�подуровне. Интерпретация этого фак�
та (который подтверждают электронные
спектры и химические свойства элемен�
тов) может быть связана с тем, что
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энергетическое состояние электрона в
атоме определяется не только эффектом
экранирования, но и так называемым эф�
фектом проникновения его электронной
плотности под экран из других электро�
нов (на рисунке это представлено не�
сколькими максимумами, расположенны�
ми на различном расстоянии от ядра).
Как видно, s�орбитали являются более
проникающими к ядру, чем, например,
р� и d�орбитали, и поэтому имеют мень�
шую энергию. Вероятно, этим и следует
объяснять первоначальную заселённость
4s�подуровня в атомах.

Отметим, что отнесение многоэлект�
ронного атома к определённой элек�
тронной конфигурации весьма условно.
Это связано с тем, что различия в значе�
ниях энергий ближайших подуровней
(например, 4s и 3d) сопоставимы с по�
грешностью самих вычислений этих зна�
чений. Поэтому вид электронных конфи�
гураций на практике имеет в большей
степени не квантово�химическое, а «хи�
мическое» обоснование, основанное на пе�
риодической системе химических элемен�
тов. При решении вопроса о последова�
тельности заселённости электронами атом�

ных орбиталей удобно пользоваться пра�
вилом Клечковского: заполнение электро�
нами уровней и подуровней энергии в
нейтральных атомах, находящихся в ос�
новном состоянии, происходит с увеличе�
нием порядкового номера элементов по�
следовательно от групп уровней с мень�
шим значением n + l к группам с боль�
шим значением n + l. В пределах каждой
группы n + l заполнение происходит от
атомных орбиталей с меньшим значени�
ем числа n к атомным орбиталям с боль�
шим его значением. Так, для 4s�электро�
нов n + l = 4 (n = 4, l = 0), а для 3d�элек�
тронов n + l = 5 (n = 3, l = 2). Поэтому,
согласно этому правилу, первой запол�
няется 4s�орбиталь.

В заключение хотелось бы подчерк�
нуть, что правило Клечковского нельзя
использовать для объяснения характера
заполнения электронами атомных орби�
талей. Оно не раскрывает причин этого
заполнения, а лишь констатирует зако�
номерность в последовательности запол�
нения электронами атомных орбиталей,
замеченную на основе анализа зависи�
мости энергии электрона от порядково�
го номера химического элемента.


