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ћи. Данас су састојци чаробних напитака хемијски ока-
рактерисани, активне супстанце су изоловане и њихо-
ва структура потврђена хемијском синтезом. Те актив-
не супстанце, у малим и контролисаним дозама, при-
мењују се за лечење разних болести и још понегде.

Али свеједно, татула и даље расте на нашим смет-
лиштима и крај сеоских путева. И чека да је убере неки
вештак, који ће знати шта с њом и од ње треба урадити.
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In the article is described stramonium – one of the most
toxic plants of our country (Serbia) – with emphasis on the
chemical compounds that it contains and on their action on
humans.
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ОБЈАШЊЕЊЕ ЕЛЕКТРОНСКИХ 

КОНФИГУРАЦИЈA АТОМА И ЈОНА 

ПРЕЛАЗНИХ МЕТАЛА

Електронске конфигурације атома и јона прелаз-
них метала су неочекиване и  збуњујуће, те их није лако
схватити. Ове електронске конфигурације се не могу
објаснити на основу једноставног попуњавања орбита-
ла електронима, идући од орбитала нижих енергетских
нивоа и поднивоа, ка орбиталама виших нивоа и под-
нивоа, као што је то случај са свим осталим елементи-
ма периодног система. Веома је збуњујуће то што eлек-
тронске конфигурације атома (табела 1) указују да су 3d
орбитале више енергије, док, насупрот томе, електрон-
ске конфугирације јона (табела 2) указују да су 4s орби-
тале више енергије. Необично понашање атома и јона
прелазних метала је објашњено у овом чланку. Oво по-
нашање је последица тога што су енергије s и d орбита-
ла блиске, а електронска конфигурација не зависи само
од енергија s и d орбитала у атомима, већ и од одбијања
између електрона.

Кад се говори о електронским конфигурацијама
прелазних метала најчешће се као изузеци наводе при-
мери електронских конфигурација атома хрома (
[Ar]3d5 4s1) и бакра ( [Ar]3d10 4s1), и нуде се објашњења
да су полупопуњене и поптпуно попуњене 3d орбитале
изузетно стабилне. Међутим, електронске конфигура-

ције са једним електроном у s орбиталама (5s1), или без
електрона у s орбиталама (5s0),  се јављају код већег
број 4d елемената, ниобијум, [Kr]4d45s1; молибден,
[Kr]4d55s1; рутенијум, [Kr]4d75s1; родијум, [Kr]4d85s1;
паладијум, [Kr]4d105s0 ; сребро, [Kr]4d105s1.   За све ове
атоме се не може употребити објашњење о великој ста-
билности полупопуњених и попуњених d орбитала. 

Међутим, циљ овог чланка није да објасни елек-
тронске конфугирације наведених елемената, који се
могу сматрати изузецима, већ да прикаже објашњења
опште слике електронских конфугурација атома и јона
прелазних елемената, која је веома неочекивана. 

Електронске конфигурације s- и d-метала су при-
казне у табели 1. Ово су електронске конфигурације ко-
је су у складу са експерименталним спектроскопским
подацима. Електронске конфигурације прелазних ме-
тала овде ће бити објашњене на примеру прве прелазне
серије, односно 3d метала. Подаци у табели 1 указују да
се прво попуњавају 4s орбитале, па после тога 3d орби-
тале. На основу ових електронских конфигурација мо-
же се закључити да  4s орбитале имају нижу  енергију
од 3d орбитала.  
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Табела 1 Електронске конфигурације основних стања s и d елемената  

Табела 2 Електронске конфигурације двовалентних и тровалентних 3d метала    

На основу електронских конфугурација атома, ко-
је указују да су 4s орбитале ниже енергије, електронске
конфигурације јона прелазних метала су неочекиване.
Електронске конфигурације M2+, i M3+ јона 3d-метала
које су у складу са експерименталним подацима дате су
у табели 2. Све конфигурације су [Ar]3dn и указују да
метал губи електроне из 4s орбитала, a не из 3d, као
што би се очекивало, на основу закључка изведеног на
основу конфигурација атома одговарајућих метала,
односно да су 3d- орбитале више енергије. Дакле, елек-
тронске конфигурације јона, за разлику од електрон-
ских конфигурација атома указују да су 4s орбитале ви-
ше енергије. 

Ово необично понашање атома и јона прелазних
метала је последица тога што су енергије 4s и 3d орби-
тала блиске, а електронска конфигурација не зависи са-
мо од редоследа енергија 4s и 3d орбитала у атомима,
већ и од одбијања између електрона. 

Интересантно је напоменути да одбијање између
електрона утиче и на енергије орбитала, као што је ка-
сије у тексту показано.   

Да би се објасниле електронске конфигурације
атома и јона прелазних метала потребно је анализира-
ти појам орбитала и факторе који утичу на електронску
енергију атома. Појам орбитале у хемију је уведен пре-
ко решења Шредингерове једначине за атом водоника.
Једноелектронске таласне функције које се добијају као
решења ове једначине називамо атомским орбиталама.
Овако добијене орбитале за атом водоника се користе
за све елементе периодног система. Ово представља
апроксимацију, али је апроксимација добра, јер је поз-
нато да се попуњавањем орбитала добијених за атом
водоника може објаснити периодни систем елемената.

Код великог броја елемената електронима се попуња-
вају орбитале редом од нижих енергетских нивоа и
поднивоа ка вишим.  Необично понашање се јавља са-
мо код прелазних елемената. Дакле, први разлог за нео-
чекиване електронске конфигурације је чињеница да је
коришћење орбитала, које представљју решења Шре-
дингерове једначине за атом водоника, апроксимација.
Други разлог су фактори који утичу на електронску
енергију атома. Код атома са једним електроном нема
никакве забуне - енергија одговарајуће орбитале је ујед-
но и укупна електронска енергија атома. Међутим, код
атома са већим бројем електрона на укупну енергију
утиче и међуелектронско одбијање, односно енергија
зависи и од међусобних одбојних интеракција електро-
на. 

Да би се добиле тачне електронске енергије било
ког вишелектронског атома потребно је решити Шре-
дингерову једначину за одговарајући атом. Када атом
садржи више електрона, онда је Шредингерову једна-
чину немогуће решити аналитички, јер се тада појав-
љују чланови 1/rij услед Кулоновог одбијања између
електрона i и j на растојању rij. С обзиром да није могу-
ће одредити ове чланове, неопходно је увести апрокси-
мацију. Апроксимација се своди на то да користимо
орбитале добијене решавањем Шредингерове једначи-
не за атом водоника и електроне смештамо у ове орби-
тале. Затим укупну вишеелектронску таласну функцију
представљамо као Слејтерову детерминанту, која пред-
ставља антисиметризовани производ једноелектрон-
ских функција. Решавање Шредингерове једначине се
своди на минимизовање енергија Слејтерове детерми-
нанте [1, 2]. У овом поступку, који се назива Hartree-
Fock метода, међуелектронско одбијање се третира та-

Електронска конфи-
гурација

М
Електронска  конфи-

гурација
М

Електронска конфи-
гурација

Калијум [Ar]3d04s1 Рубидијум [Kr]4d05s1 Цезијум  [Xe]5d06s1

Калцијум [Ar]3d04s2 Стронцијум [Kr]4d05s2 Баријум  [Xe]5d06s2

Скандијум [Ar]3d14s2 Итријум [Kr]4d15s2 Лантан  [Xe]5d16s2

Титан [Ar]3d24s2 Цирконијум [Kr]4d25s2 Хафнијум [Xe]4f145d26s2

Ванадијум [Ar]3d34s2 Ниобијум [Kr]4d45s1 Тантал [Xe]4f145d36s2

Хром [Ar]3d54s1 Молибден [Kr]4d55s1 Волфрам [Xe]4f145d46s2

Манган [Ar]3d54s2 Технецијум [Kr]4d55s2 Ренијум [Xe]4f145d56s2

Гвожђе [Ar]3d64s2 Рутенијум [Kr]4d75s1 Осмијум [Xe]4f145d66s2

Кобалт [Ar]3d74s2 Родијум [Kr]4d85s1 Иридијум [Xe]4f145d76s2

Никал [Ar]3d84s2 Паладијум [Kr]4d105s0 Платина [Xe]4f145d96s1

Бакар [Ar]3d104s1 Сребро [Kr]4d105s1 Злато [Xe]4f145d106s1

Цинк [Ar]3d104s2 Кадмијум [Kr]4d105s2 Жива [Xe]4f145d106s2

M2+ М3+ M2+ М3+

Скандијум [Ar]3d04s0 Гвожђе [Ar]3d64s0 [Ar]3d54s0

Титан [Ar]3d14s0 Кобалт [Ar]3d74s0 [Ar]3d64s0

Ванадијум [Ar]3d34s0 [Ar]3d24s0 Никал [Ar]3d84s0 [Ar]3d74s0

Хром [Ar]3d44s0 [Ar]3d34s0 Бакар [Ar]3d94s0 [Ar]3d84s0

Манган [Ar]3d54s0 [Ar]3d44s0 Цинк [Ar]3d104s0
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ко да један електрон осећа просечно одбијање електро-
на из свих осталих орбитала. Самим тим енергија једне
орбитале зависи од попуњености осталих орбитала.
Атомске орбитале вишеелектронских атома и њихове
енергије се добијају тако што се минимизује енергија
Слејтерове детерминанте, па се може десити да редо-
след попуњавања орбитала није исти као код атома во-
доника.  Решавање Шредигерове једначине за вишее-
лектронске атоме не омогућава да се  прво израчуна не-
ки редослед енергија празних орбитала, у које би се он-
да накнадно смештали електрони. Напротив, увек се
прво претпостави одговарајућа конфигурација, а затим
се орбитале оптимизују на тај начин да енергија Слејте-
рове детерминанте буде минимална. 

Узимајући у обзир шта су орбитале и чињеницу ка-
ко се одређује енергија атома,  можемо објаснити кон-
фигурације атома и јона прелазних метала и изградњу
периодног система елемената која из тога следи. Напо-
менимо још да ћемо разматрати само просечну конфи-
гурацију, не узимајући у обзир појединачне термове (тј.
уколико је у питању нпр. кофигурација 3d3, занемари-
ћемо различите могуће распореде ова три електрона у
пет d орбитала)

ЕЛЕКТРОНСКА КОНФИГУРАЦИЈА 

НЕУТРАЛНИХ АТОМА ПРВЕ СЕРИЈЕ 

ПРЕЛАЗНИХ МЕТАЛА

Дијаграм који се често користи у квалитативним
објашњењима конфигурација које садрже 4s и 3d под-
нивое дат је на слици 1.

Слика 1. Релативне енергије 4s и 3d орбитала у
зависности од редног броја атома. Енергија 4s
орбитала опада са растућим редним бројем и  пада
испод енергије 3d орбитале која се све до редног
броја 19 не мења значајно са порастом наелектри-
сања језгра.

Овај дијаграм је делимично потврђен Hartree-Fock
прорачунима побуђених 4s1 односно 3d1 конфигурација
одговарајућих атомаa). Енергија 4s орбитала опада са
растућим редним бројем и пада испод енергије 3d ор-
битале која се све до редног броја 19 не мења значајно
са порастом наелектрисања језгра. 

Пошто је за редни број 19, тј. атом калијума, енер-
гија 4s орбитале испод енергије 3d орбитале, јасно је
зашто се после попуњеног 3p поднивоа следећи елек-
трон калијума смешта у 4s, а не у 3d орбиталу. Тиме се
начиње нова љуска односно нова периода. Исти је слу-
чај са атомом калцијума (Z=20) који има конфигура-
цију 4s2. Проблем настаје у случају атома скандијума
(Z=21).

Конфигурација атома скандијума је 3d14s2. Објаш-
њење које се најчешће среће је следеће: додатни елек-
трон нужно мора да буде у 3d орбитали (јер је енергија
4p орбитале знатно виша). Али, истовремено енергија
3d орбитале пада испод 4s према дијаграму на слици 1.
Поставља се питање због чега онда конфигурација
скандијума није 3d34s0? Одовор на ово питање не мо-
жемо добити са слике 1, јер је она неадекватна за опи-
сивање конфигурација прелазних метала. Дијаграм на
слици 1, као што смо већ рекли, може да се добије при-
меном Hartree-Fock методе на побуђене 4s1 односно 3d1

конфигурације одговарајућих атома. Међутим, у случа-
ју конфигурације 3d14s2  атома Sc, један 3d електрон се
креће у просечном пољу унутрашњих електрона и два
4s електрона. Енергија 3d орбитале у овој конфигура-
цији ће бити различита него у конфигурацији 3d24s1

или 3d34s0, јер, као што смо навели, енергија орбитале
зависи од попуњености других орбитала. Такође ће и
енергија 4s орбитале бити различита за различите кон-
фигурације, за 3d14s2 и 3d24s1 (за 3d34s0 нема смисла да
говоримо о енергији 4s орбитале јер је енергија орбита-
ле дефинисана само ако се у њој налазе електрони).
Стога, за разумевање конфигурације атома прелазних
метала, морамо разматрати све ове случајеве, а не само
конфигурације 4s1 односно 3d1 на основу којих је кон-
струисана слика 1.

Енергију орбитале, и електрона у њој, одређују ин-
теракције са језгром, унутрашњим  електронима (ис-
под 3d и 4s поднивоа) и електронима у 3d и 4s подниво-
има.   

За случај атома Sc (конфигурације 3d14s2), енергије
3d и 4s орбитала се могу изразити на следећи начин:

Једначина 1.

У општем случају, за 3dp4sq конфигурацију важи:

a) 

a) Пошто атоми главних група елеменатa немају електроне и у 3d и у 4s орбиталама, није их могуће директно поредити, тј. немогуће је
укључити их у једну Слејтерову детерминанту (тако да заједнички минимизују њену енергију), већ је потребно посебно рачунати
енергије Слејтерових детерминанти за случај када је електрон у 4s односно у 3d орбитали. Због овога неки аутори (видети нпр. [2])
доводе у питање овај резултат и сматрају сасвим могућим да је енергија 4s орбитала заправо увек виша него енергија 3d. Конфигура-
ција калијума и калцијума би се у том случају објашњавала на исти начин као и конфигурација прелазних метала у овом раду.
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b) 

Једначина 2.

где су ε4s и ε3d енергије одговарајућих орбитала,
ω4s и ω3d су ефективне енергије валентних 4s од-
носно 3d електрона који се крећу у просечнум по-
љу унутрашњих електрона и језгра; rep3d,3d је
просечно одбијање два електрона у 3d поднивоу,
rep3d,4s је просечно одбијање када се један елек-
трон налази у 3d поднивоу и један електрон у 4s
поднивоу, а rep4s,4s је одбијање два електрона у 4s
поднивоу.

Hatree-Fock прорачуни за било коју конфигура-
цију, било ког прелазног метала показују да је ε4s > ε3d.
Дакле  4s орбитале увек имају вишу енергију, те редо-
след орбитала не може објаснити електронске конфи-
гурације и зато је неопходно узети у обзир и међуелек-
тронско одбијање. Треба узети у обзир да је 4s орбитала
много већа и дифузнија него 3d орбитале. Због тога се
два електрона распоређена у пет 3d орбитала много ја-
че одбијају него два електрона у 4s орбитали. Из овога
следи, а што је потврђено и Hartree-Fock прорачунима
да је:

 <  < 

Једначина 3.
Дакле, енергије орбитала зависе од међуелектрон-

ског одбијања које је различито у различитим елек-
тронским конфигурацијама. С обзиром да је међуелек-
тронско одбијање веће ако су електрони у 3d орбита-
лама, следи да 3d орбитале, као и  4s орбитала имају ви-
шу енергију када су електрони у 3d орбиталама. Из јед-
начина 1. и 3. узимајући у обзир и да 4s орбитале имају
вишу енергију, за атом Sc енергије 3d и 4s орбитала су
различите за различите електронске конфигурације:

Једначина 4.
За већину атома прве серије прелазних метала из

једначина 2. и 3. следи:

Једначина 5.

Енергије и 4s и 3d орбитала расту како се попуњава
3d подниво. Ако се има на уму  да је разлика између 4s
и 3d орбитала мала, повољније је да електрони буду у
вишој 4s орбитали, са мањим међулектронским одби-
јањем, него у нижој 3d орбитали са већим међуелек-
тронским одбијањем. Због тога је конфигурација
основног стања скандијума 3d14s2, а не 3d24s1 или
3d34s0. И уопште, сви прелазни метали четврте периоде

из истог разлога имају конфигурацију 3dn4s2осим ато-
ма Ni и Cu, чија је конфигурацију 3dn+14s1 из разлога
које овде нећемо разматрати (за објашњење је потреб-
но разматрати појединачне термове).

На слици 2. је приказано да је прелазак електрона
из 4s у 3d орбиталу енергетски неповољан процес, јер
се приликом овог процеса мењају и енергије орбитала,
тако да целом систему порасте енергија.  

Слика 2. Прелазак електрона из 4s у 3d орбиталу је
енергетски  неповољан процес јер енергије орби-
тала не остају исте током овог процеса, већ се
мењају услед повећаног међуелектронског одби-
јања у 3d орбиталама,  тако да целом систему
порасте енергија.

ЕЛЕКТРОНСКА КОНФИГУРАЦИЈА ЈОНА 

ПРВЕ СЕРИЈЕ ПРЕЛАЗНИХ МЕТАЛА

Најчешће објашњење конфигурације јона прелаз-
них метала које срећемо базира се такође на слици 1.
Пошто је 4s орбитала више енергије, електрон ће јони-
зовати управо из ове орбитале. Ово је формално тачно
и може се користити за објашњење јонизације атома
прелазних метала и у складу је са Koopmans-овом тео-
ремом, али из тога не можемо да изведемо закључак о
сaмој електронској конфигурацији јона. Ако бисмо на
основу чињенице о већој енергији 4s орбитале објаш-
њавали конфигурацију јона, тада бисмо могли да оче-
кујемо да и у неутралном атому електронска конфигу-
рација буде 3dn+14s1 или 3dn+24s0. Видели смо да ово
није случај, и објаснили разлоге за то. Тачно је, међу-
тим, да M+ јони прелазних метала имају конфигура-
цију 3dn4s1. Поставља се питање због чега је ова конфи-
гурација стабилнија у случају јона, а не 3dn-14s2 као што
бисмо могли да закључимо из нашег досадашњег раз-
матрања о конфигурацијама атома? И за јоне, као и за
неутралне атоме важи да је енергија  4s виша од енерги-
је 3d орбитале (ε4s > ε3d). Међутим, у случају јона много
је веће ефективно наелектрисање језгра које осећају и
4s и 3d орбитале. Због тога енергије 4s и 3d орбитала
постају ниже, а разлика у енергији између 4s и 3d орби-
тала постаје већа. Слика 3 квалитативно приказује
енергије 4s и 3d орбитала на примеру изоелектронских
атома Mn и јона Co2+.
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Енергетска разлика између 3d и 4s обритала поста-
је довољно велика да надвлада веће међулектронско
одбијање у  3d-орбиталама. Упркос већем одбијању
електрона у 3d поднивоу, електрони ће бити у 3d-орби-
талама, јер би било потрeбно више енергије да  они
пређу у 4s орбитале које имају знатно вишу енергију од
3d-орбитала. Прорачуни показују да је ово случај за све
М+ јоне прелазних метала четврте периоде, те с тога
они имају конфигурацију 3dn4s1. Релативне енергије
конфигурација за атоме и јоне приказане су за пример
изолектронских атома Mn и Co2+ јона који могу имати
3d7 или 3d54s2 конфигурације;  Mn атом ће имати нижу
енергију са конфигурацијом 3d54s2 док ће јон Co2+

имати нижу енергију са електронском конфигура-
цијом 3d7 (слика 4).

Слика 4.Релативне енергије конфигурација 3d7 и
3d54s2 изолектронских атома Mn и Co2+ јона. Mn
атом ће имати нижу енергију са конфигурацијом
3d54s2 док ће јон Co2+ имати нижу енергију са
електронском конфигурацијом 3d7  

ЗАКЉУЧАК

Експерименталno одређене конфигурације атома
и јона прелазних метала није лако разумети. Електрон-
ске конфигурације атома 4s (на пример: Ca 4s2) и 3d ме-
тала (на пример: Sc 3d14s2) указују да сe 4s орбитале пр-

во попуњавају, те да су ниже енергије од 3d орбитала.
Насупрот томе, електронске конфигурације јона пре-
лазних метала (на пример: Sc 3d14s0) указују да се елек-
трони отпуштају из 4s орбитала, што би значило да су
4s орбитале више енергије од 3d орбитала. Ове супрот-
стављене чињенице се могу објаснити на основу кван-
тно механичких прорачуна. Прорачуни указују да 4s
орбитале увек више енергије, али и да су разлике у
енергији између 4s и 3d орбитала веома мале. Због тога
на електронске конфигурације не утичу само енергије
орбитала, већ и одбојне интеракције између електрона,
међуелектронско одбијање. Међуелектронско одбијање
је веће у 3d орбиталама, јер су 3d орбитале мање од 4s
орбитала. Ако се узме у обзир да је разлика у енергији
између 3d и 4s орбитала мала, а да је одбијање између
електрона веће у 3d орбиталама, атом има нижу енер-
гију ако су електрони у 4s орбиталама. Електронске
конфигурације јона се могу објаснити на следећи на-
чин. У јонима је веће ефективно налектрисање језгра,
због чега су енергије 3d и 4s орбитала ниже. За објаш-
њење електронских конфигурација јона је битно да је
услед већег ефективног налектрисања у јонима разлика
у енергији између 3d и 4s орбитала већа него у атомима,
па је јонима енергија 3d орбитала значајно нижа од
енергије 4s орбитала. Стабилизација услед мaњег међу-
електронског oдбијања у 4s орбиталама није довољна
да надокнади велику разлику у енергији између 3d и 4s
орбитала, па су код јона електрони у 3d орбиталама.   

A b s t r a c t

EXPLANATION OF  ELECTRONIC CONFIGURA-
TIONS OF TRANSITION METAL ATOMS AND IONS

Ivica MILOVANOVIĆ, Texas A&M University, USA
Snežana ZARIĆ, Faculty of Chemistry, Belgrade

Electronic configurations of transition metal atoms
and ions are unexpected and confusing.  These electronic
configurations can not be explained on the basis of elec-
trons  filling orbitals, starting from the energy lowest orbi-
tals and going to energy higher orbitals, as is the case of all
other elements in the periodic table. Unusual behavior of
transition metal atoms and ions is discussed in this article.
The behavior is a result of similar energy of s and d orbitals
in transition metal atoms, causing that electronic configura-
tion does not depend only on the energy of s and d orbitals,
but also on electron-electron repulsion. 

ЛИТЕРАТУРА

1. Atkins P.; Friedman R. Molecular Quantum Mechanics, 4th

ed.; Oxford University Press:  Oxford, 2005.
2. Pilar F.L. Elementary Quantum Chemistry; Dover Publicati-

ons Inc.: New York, 2001.
3. Cotton, F.A.; Wilkinson, G. Advanced Inorganic Chemistry,

6th ed.; Wiley-Interscience, 1999.
4. Vanquickenborne, L.G.; Pierloot K.;  Devoghel D. J. Chem.

Educ. 1994, 71, 469
5. Scerri, E.R. J. Chem. Educ. 1992, 69, 602
6. Claydon, C. R.; Carlson, K. D. J. Chem. Phys. 1968, 49, 1331
7. Carton, T.S. J. Chem. Educ. 1979, 56, 767
8. Vanquickenborne, L.G.; Pierloot K.;  Devoghel D. Inorg.

Chem. 1989, 28, 1805
9. Pilar F.L. J. Chem. Educ. 1978, 55, 3
10. Pilar F.L. J. Chem. Educ. 1979, 56, 767
11. Brink C.P. J. Chem. Educ. 1991, 88, 376.

Слика 3. Kвалитативно приказане енергије 4s и
3d орбитала на примеру изоелектронских атома
Mn и јона Co2+. У случају јона прелазног метала
(Co2+) много је веће ефективно наелектрисање
језгра које осећају и 4s и 3d орбитале у односу на
ситуацију у неутралном атому (Mn). Енергије
орбитала у јону  бивају стабилизоване, а њихова
разлика постаје већа


