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Współczesny układ okresowy pierwiastków

Alina Samotus1
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Rys. 1. Współczesny układ okresowy

Historia układu okresowego rozpoczyna siê w 1869 r., gdy Dmitrij Mendelejew (1834–1907) przedsta-

wił w Rosyjskim Towarzystwie Chemicznym w St. Petersburgu pracê, w której postulował, ¿e pierwiastki 

wykazują periodycznoœæ swoich właœciwoœci chemicznych, gdy uło¿y siê je według wzrastających ciê¿arów 

atomowych. Stwierdzenie to nie było całkowitą nowoœcią i opierało siê na wczeœniejszej koncepcji triad 

Doebereinera (Johan Wolfgang Doebereiner, 1780–1849) i prawie oktaw Newlandsa (John Alexander New-

lands, 1837–1898). Prawie równoczeœnie z Mendelejewem podobną koncepcjê przedstawił w Niemczech 

Lothar Meyer (1830–1895). Jednak to właœnie opracowanie Mendelejewa uzyskało pełną akceptacjê, 

poniewa¿ nie tylko wskazywało na okresowe zmiany właœciwoœci znanych wówczas pierwiastków, lecz 

przewidywało odkrycie nowych pierwiastków i pozostawiało dla nich puste miejsca w układzie okresowym. 
1  Prof. dr hab A. Samotus – profesor w Zakładzie Chemii Nieorganicznej Wydziału Chemii UJ.
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Co zmieniło siê od czasów Mendelejewa? Przede wszystkim odkryto nowe pierwiastki, które wyma-

gały rekonstrukcji układu okresowego. I tak, kolejno dodano grupê gazów szlachetnych oraz lantanow-

ce i  aktynowce, uzupełniono puste miejsca i rozszerzono układ okresowy o pierwiastki niewystêpujące 

w przyrodzie, a otrzymane na drodze sztucznej. Współczesny układ okresowy, w którym ostatnim otrzy-

manym pierwiastkiem jest pierwiastek 114 (pozostało puste miejsce na odkrycie pierwiastka 113)  

przedstawiono na rys. 1. Układ ten składa siê z 18 grup (których numeracjê zaznacza siê liczbami 

arabskimi, w odró¿nieniu od poprzednio stosowanych liczb rzymskich) i 7 okresów, przy czym lanta-

nowce (od La do Lu) i aktynowce (od Ac do Lr) umieszczone są osobno. Ta forma układu okresowego 

zwana była formą długą. Dzisiaj stanowi ona „krótką” formê układu okresowego, w odró¿nieniu od for-

my „długiej” przedstawionej na rys. 2.
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Rys. 2. Długa forma układu okresowego

Pierwiastki o liczbie atomowej wiêkszej od 100 mają nazwy i symbole oparte na dwóch zasadach. 

W nomenklaturze systematycznej nazwy tworzy siê bezpoœrednio z liczb atomowych, stosując rdzenie 

liczbowe przedstawione w tabeli 1. Rdzenie te łączy siê w tej samej kolejnoœci, w  jakiej wystêpują 

cyfry w liczbie atomowej. Kolumna 1 w tabeli 1 podaje liczbê atomową, kolumna 2 – angielską nazwê 

pierwiastka z  zaznaczeniem sposobu tworzenia nazwy, kolumna 3 – nazwê zalecaną w  jêzyku pol-

skim, kolumna 4 – uniwersalne symbole pierwiastków w nomenklaturze systematycznej, zaœ kolumna 

5 – symbole i nazwy nadane przez Uniê Chemii Czystej i Stosowanej (IUPAC) pierwiastkom od 101 

do 109 i dostosowane do  jêzyka polskiego przez Komisjê Nomenklatury PTChem. 

Obowiązującą zasadą jest nadal tradycyjne nadawanie nazw pierwiastkom, a nomenklaturê syste-

matyczną stosuje siê do czasu przeprowadzenia procedury nadania nazwy. Tak wiêc pierwiastki o licz-

bach atomowych od 104 do 109 uzyskały nazwy: rutherford (Rf), dubn (Db), seaborg (Sg), bohr (Bh), 

has (Hs) i meitner (Mt).

Synteza i identyfikacja pierwszego pierwiastka o liczbie atomowej wiêkszej od 92 nastąpiły w 1940 r. 

na Uniwersytecie Kalifornijskim w Berkeley. Synteza ostatniego z odkrytych pierwiastków miała miej-

sce w  Dubnej pod Moskwą i otrzymano go w wyniku reakcji jądrowej przedstawionej na rys. 3.
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	 0	 1	 2	 3	 4	 5	 6	 7	 8	 9

	 nil	 un	 bi	 tri	 kwad	 pent	 heks	 sept	 okt	 enn

101 un-nil-unium unnilum Unu Md

102 un-nil-bium unnilbi Unb Nb

103 un-nil-trium unniltri Unt Lr

104 un-nil-quadium unnilkwad Unq Rf (rutherford)

105 un-nil-pentium unnilpent Unp Db (dubn)

106 un-nil-hexium unnilheks Unh Sg (seaborg)

107 un-nil-septium unnilsept Uns Bh (bohr)

108 un-nil-octium unnilokt Uno Hs (has)

109 un-nil-ennium unnilenn Une Mt (meitner)

110 un-un-nilium ununnil Uun

111 un-un-unium ununum Uuu

112 un-un-bium ununbi Uub

113 un-un-trium ununtri Uut

114 un-un-quadium ununkwad Uuq

115 un-un-pentium ununpent Uup

120 un-bi-ninlium unbinil Ubn

200 bi-nil-ninliu8m binilnil Bnn

Tabela 1.

Ze wzrostem liczby atomowej wy-

dajnoœæ najciê¿szych pierwiastków, 

wytwarzanych przez bombardowanie 

tarczy ciê¿kimi jonami, staje siê co-

raz mniejsza. Zmniejszają siê rów-

nie¿ czasy ¿ycia a¿ do milisekundo-

wych lub nawet mikrosekundowych 

zakresów, tak ¿e identyfikacja staje 

siê trudna. Te czasy połowicznego 

rozpadu  byłyby jeszcze krótsze, gdy-

by nie obecnoœæ zamkniêtych powłok 

nukleonów, które zwiększają trwałoœæ 

pierwiastków. Biorąc pod uwagę ma-

giczne liczby nukleonów, związane Rys. 3.
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z powłokową strukturą jąder, a mianowicie: 2, 8, 20, 28, 50, 82, 114, 126, 184, niektóre nawet 

ciê¿kie pierwiastki powinny byæ relatywnie trwałe. Do takich powinien nale¿eæ pierwiastek 298Uuq, 

posiadający podwójnie magiczną liczbê: protonów (114) i neutronów (184). Synteza coraz ciê¿szych 

pierwiastków ma ten dodatkowy korzystny aspekt, ¿e przy ich rozpadzie powstają izotopy l¿ejszych 

pierwiastków o relatywnie dłu¿szym czasie ¿ycia. I tak np. przy rozpadzie pierwiastka 289Uuq (30 s) 

powstaje 285Uub o czasie połowicznego rozpadu około 15 minut.

W porównaniu ze znanymi uprzednio izotopami ciê¿kich pierwiastków (rys.4) jest to bardzo długi 

czas ¿ycia.
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Rys. 4.

Kolejna zmiana we współczesnym układzie okresowym dotyczy podstawy tego układu, a mianowi-

cie uło¿enia pierwiastków zgodnie ze wzrastającym ciê¿arem atomowym (czy te¿, jak póŸniej wprowa-

dzono, ze wzrastającą liczbą atomową) i z prawem okresowoœci. Dzisiaj  podstawê układu okresowego 

stanowi konfiguracja elektronowa pierwiastków. To ona wyznacza odpowiednie bloki w układzie okre-

sowym: blok s, p, d i f, zaznaczone na rys. 1. Przy okazji nale¿y podkreœliæ, ¿e pojêcie pierwiastków 

przejœciowych nie pokrywa siê z blokiem d. Zgodnie z definicją IUPAC pierwiastkami przejœciowymi 

nazywamy pierwiastki, których atomy lub kationy na typowych stopniach utlenienia mają niezapełnio-

ne orbitale d. Stąd cynkowce, które mają konfiguracjê elektronową nd10(n+1)s2 i dla których typowym 

stopniem utlenienia jest II (a  dla Hg jeszcze I), nie zaliczamy do pierwiastków przejœciowych. Ich 

właœciwoœci chemiczne odbiegają od tych, jakie mają klasyczne pierwiastki przejœciowe, i są bardziej 

zbli¿one do pierwiastków grupy 2. Natomiast miedziowce o konfiguracji nd10(n+1)s1, dla których typo-

wym stopniem utlenienia oprócz I jest II, a dla złota III, mają na tych stopniach utlenienia niecałkowi-

cie zapełnione orbitale d, a wiêc zaliczamy je do pierwiastków przejœciowych. Podobną definicjê mo¿na 

zastosowaæ do pierwiastków wewnêtrznoprzejœciowych, które zapełniają podpowłokê f.
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Nowego sensu nabiera teraz prawo okresowoœci. To nie co ósmy (jak w prawie oktaw), a póŸniej 

co dziewiąty (po odkryciu gazów szlachetnych) pierwiastek powtarza właœciwoœci poprzedniego, ale 

podobne właœciwoœci fizyczne i chemiczne pojawiają siê, gdy DZ (Z = liczba atomowa) równa siê 2, 8, 

8, 18, 18, 32 i 32, jak to ilustruje rys. 2. Zjawisko to jest znowu związane z konfiguracją elektronową 

pierwiastków, wynikającą z kwantowego charakteru układu. Zwróæmy wiêc uwagê na kilka aspektów 

związanych z konfiguracją elektronową pierwiastków.

Czêsto mówi siê, ¿e elektrony w  atomie wieloelektronowym zapełniają podpowłoki zgodnie 

z kolejnoœcią energetyczną orbitali. Czy jest tak rzeczywiœcie? Jak wynika z obliczeñ, kolejnoœæ ener-

getyczna orbitali jest nastêpująca: 1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s » 3d < 4p < 5s » 4d < 5p < 6s » 5d  

» 4f <<  6p < 7s » 6d » 5f < 7p. Jednak¿e, tam gdzie ta energia jest porównywalna (znak »), elektrony 

„mają do wyboru” ró¿ne orbitale. Kolejnoœæ zapełniania podpowłok elektronami jest na ogół zgodna 

z wzrastającą sumą głównej i orbitalnej liczby kwantowej (n + l), a przy stałej wartoœci (n + l) z wzra-

stającą wartoœcią głównej liczby kwantowej n. W ten sposób otrzymuje siê znany diagram wskazujący 

kolejnoœæ zapełniania podpowłok elektronami (rys.5). 

Zgodnie z przedstawionym schematem mo¿na prosto 

napisaæ konfiguracjê elektronową pierwiastków pierw-

szych trzech okresów. Dalej sytuacja siê komplikuje. Dla 

okresu czwartego kolejnoœæ energetyczna orbitali dla 

l¿ejszych pierwiastków jest 4s < 3d < 4p, podczas gdy 

dla ciê¿szych – 3d < 4s < 4p (rys. 6). Na przykład dla 

skandu energia orbitalna 3d jest mniejsza ni¿ 4s. Dlacze-

go wiêc skand ma konfiguracjê elektronową [Ar] 3d14s2, 

a nie [Ar] 3d3 lub [Ar] 3d24s1? Otó¿ o  konfiguracji elek-

tronowej decyduje całkowita energia atomu E, która nie 

jest równa sumie energii orbitalnych wszystkich elektro-

nów. Dla skandu obliczenia wykazują, ¿e: E([Ar] 3d14s2) 

< E([Ar] 3d24s1) < E([Ar] 3d3). Taki wynik jest wypadkową 

kilku czynników: energii orbitalnych, zmniejszonego odpy-

chania elektronów przy obsadzeniu ró¿nych podpowłok, 

a tak¿e zasiêgu przestrzennego poszczególnych orbita-

li, który dla orbitali 3d jest znacznie mniejszy ni¿ dla 4s 

(stąd silniejsze odpychanie).

Podobnie jest dla dalszych okresów, a wykres zale¿noœci 

energii orbitalnej od liczby atomowej jest jeszcze bardziej 

skomplikowany. Znacznym ułatwieniem przy zapisie konfi-

guracji elektronowej jest jednak fakt, ¿e dla kationów konfi-

guracje elektronowe są zgodne z podaną wczeœniej regułą, 

to znaczy dla stałej wartoœci (n+l) o  kolejnoœci decyduje 

wartoœæ n.

Rys. 5. Kolejność zapełniania  

podpowłok elektronami
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Rys. 6. Zmiany energii orbitali 3d, 4s i 4p wraz ze wzrostem liczby atomowej

Biorąc to wszystko pod uwagê, lepiej jest zawsze pisaæ konfiguracjê elektronową pierwiastków zgod-

nie z tą regułą, nie rozwa¿ając kolejnoœci energetycznej orbitali, a wiêc np. dla wolframu: [Xe] 4f145d46s2, 

a nie [Xe] 6s24f14 5d4 lub inne kombinacje. Ma to równie¿ niebagatelne znaczenie dydaktyczne; je¿eli 

powstaje odpowiedni jon na przykład wolframu(IV), to jego konfiguracjê łatwo zapisaæ przez odjêcie naj-

bardziej „zewnêtrznych” elektronów. Otrzymuje siê wówczas konfiguracjê: [Xe] 4f145d2 a nie jak to siê 

zdarza uczniom i studentom: [Xe] 6s24f145do. Preferowaæ równie¿ nale¿y zapis konfiguracji elektronowej 

w postaci: [zamkniêta powłoka gazu szlachetnego] elektrony podpowłok zewnêtrznych, w porównaniu 

z pełnym zapisem konfiguracji elektronowej. Jest to nie tylko krótszy sposób zapisu, ale w ten sposób 

lepiej widaæ przynale¿noœæ do okreœlonej grupy układu okresowego i wynikające z tego właœciwoœci fi-

zyczne i chemiczne pierwiastków.

Podziękowania dla Fundacji „Pro Chemia” przy Wydziale Chemii UJ za zgodę na przedruk artykułu  
z czasopisma „Niedziałki” (źródło: „Niedziałki” 4/99(32), s. 61–65).


