STRUTTURA DELL’ ATOMO

TEORIA ATOMICA ANTICA

ATOMI = particelle unitarie indivisibili
Democrito (400 a.C.)

TEORIA ATOMICA MODERNA
J. Dalton (1808)
- atomi = particelle definite e indivisibili

- atomi di un determinato elemento tutti identici tra loro

A. Avogadro (1811)
- concetto di molecola

S. Cannizzaro (1858)

- teoria atomico - molecolare

STUDI SULLE SCARICHE ELETTRICHE NEI
GAS RAREFATTI (1880-1895)
2
SCOPERTA DELLE PARTICELLE SUBATOMICHE

RAGGI CATODICI (ELETTRONI NEGATIVI)
J. Thomson (1897)

RAGGI CANALE (IONI POSITIVI)

IPOTESI ATOMICA DI THOMSON (1897)

MODELLO “A COCOMERO” — n+ =n-



STUDI SULLE PARTICELLE o (nuclei di He)
\

SCOPERTA DEL NUCLEO ATOMICO

E. Rutherford (1910)

IPOTESI ATOMICA DI RUTHERFORD (1911)
MODELLO PLANETARIO

NUMERO ATOMICO = Z

(I’elettrone in moto emetterebbe energia e collasserebbe

quasi
istantaneamente sul nucleo — modello inaccettabile!!!!)

SCOPERTA DELL’ EFFETTO FOTOELETTRICO
H. Hertz (1888)

QUANTIZZAZIONE DELL’ ENERGIA
M. Planck (1900)

L’energia non viene emessa 0 assorbita in modo continuo,
ma attraverso piccolissime quantita finite dette quanti.

E=nhv
E = Energia associata a un quanto di frequenza v

h =6,625.10%%.5 costante di Planck

SPIEGAZIONE DELL’ EFFETTO FOTOELETTRICO
A. Einstein (1905)



FOTONE = un quanto di luce

SPETTRO DI EMISSIONE DELL’ IDROGENO
“ECCITATO” (1880-1890)

¢ Radiazioni emesse raggruppabili in serie

e Serie : gruppi di radiazioni le cui A sono correlate tra loro
da semplici relazioni numeriche contenenti un coefficiente
intero n

e Serie di Balmer (UV-VIS), Lyman (UV), Paschen (IR),
Brackett (IR)

IPOTESI ATOMICA DI BOHR (1913)
(Sistemi “idrogenoidi” : H, He", Li*"..)
e Energia degli elettroni quantizzata

e Orbite circolari stazionarie: le sole orbite sulle quali é
possibile il moto degli elettroni senza emissione di energia

o Livello energetico: energia associata ad un’orbita
stazionaria (K, L, M, N, O, P, Q...)

» Stato fondamentale (stato di minima energia con I’e”
alla minima distanza dal nucleo)

e Stato eccitato (stato di maggiore energia)

Regola quantica di Bohr

mvr = n (h/2rn)

m e v = massa e velocita dell’elettrone



N numero intero = numero quantico principale

STATO FONDAMENTALE

Orbite stazionare

r

NUCLEO

STATO ECCITATO

emissione di
energia

Orbite stazionare

- _
AE // AE = hv = hc/a
!



Tl

n=4 Brackett

n=3 Paschen
n=2 Balmer
¥ n=1 Lyman

eccitazione elettronica

IPOTESI ATOMICA DI SOMMERFELD (1919)

e Orbite quantizzate anche ellittiche (per n>1) in cui il
nucleo occupa uno dei fuochi

e Ogni livello energetico caratterizzato da un valore di n
si divide in piu sottolivelli

¢ Ad ogni sottolivello corrisponde un numero guantico |
secondario

e | determina I’eccentricita dell’orbita e puo assumere tutti
I valori interi compresi tra 0 ed n-1

e Per un’orbita esistono solo alcune possibilita di
orientazione, determinate da un terzo numero quantico m

e M = numero guantico magnetico, puo assumere tutti
I valori interi compresi tra -l e +I

ms = numero quantico di spin (W. Pauli, 1924)

descrive il moto rotatorio dell’elettrone attorno al proprio

asse e puo assumere solo valore + % (T) e - % ({)
NATURA CORPUSCOLARE E ONDULATORIA




DELL’ELETTRONE

MECCANICA ONDULATORIA
(L. De Broglie 1923)

Ad un elettrone in movimento é associata un’onda
(onda di fase) di lunghezzad’onda A =h/(mv)

Figure di interferenza generate per diffrazione da un fascio
die” (G. Thompson 1927)

\

Conferma sperimentale della natura
dualistica dell’ elettrone

PRINCIPIO DI INDETERMINAZIONE
(W. Heisenberg 1925)

“E” impossibile definire con la necessaria precisione,
attraverso una determinazione sperimentale, due grandezze
fisiche coniugate quali, ad esempio, posizione e velocita
di una particella”

\2

VELOCITA’ e POSIZIONE
di un elettrone non sono simultaneamente determinabili

\

Conferma della INESISTENZA delle orbite di Bohr

ELETTRONE: particella il cui moto e definibile unicamente
In termini probabilistici



Superamento della meccanica classica

\

MECCANICA QUANTISTICA

Il moto ondulatorio degli elettroni &€ governato da
EQUAZIONI d” ONDA (E. Schrddinger 1926)

Equazione d’onda per I’ atomo di idrogeno

S2W/5x% + S2WISY? + 8°WI57° + 8n°m(E-V)W/h? = 0

= massa dell’elettrone

= costante di Planck

= funzione d’onda associata al moto dell’elettrone
= energia totale dell’elettrone

= energia potenziale dell’elettrone

¥? = probabilita che I’elettrone si trovi nell’intorno
del punto di coordinate x, vy, z

Se I’energia totale assume valori quantizzati I’ equazione
di Schrodinger ammette soluzioni accettabili dette
AUTOFUNZIONI

Tali AUTOFUNZIONI contengono 3 coefficienti numerici

che corrispondono ai tre numeri quantici del modello di

Bohr - Sommerfeld (n, I, m)

ORBITALE : autofunzione definita da una determinata
terna di numeri quantici



| 0 1 2 3

orbitale S P d f

SIGNIFICATO DEI NUMERI QUANTICI

n : energia dell’orbitale e sue dimensioni

| : forma ed energia dell’orbitale

m : orientazione dell’orbitale nello spazio

Mg : Senso orario - antiorario di rotazione dell’elettrone
intorno al proprio asse

L’ ORBITALE definisce lo “stato quantico” dell’elettrone
attraverso un dato valore di ENERGIA e di PROBABILITA’
DI DISTRIBUZIONE dell’elettrone attorno al nucleo

In un atomo isolato:

e I’ENERGIA dell’orbitale dipende danedal

e un LIVELLO ENERGETICO e costituito da orbitali con
uguali numeri quanticined | (es.2ppern=2,1=1)

e uno STRATO ELETTRONICO (es. K, L, M...) é costituito
da orbitali con lo stesso numero quantico n
(es. L per n = 2 comprende 2s + 2p)

NUMERI QUANTICI E ORBITALI



I m orbitale n° orbitali

0 0 1s 1

0 0 25 1

1 -1,0,+1 2p 3 (x,y,2)

0 0 3s 1

1 -1,0,+1 3p 3 (x,y,2)

2 -2-1.0+1+2 3d 5 (Xy, Xz, yz, Z°, x*-y?)
0 0 4s 1

1 1,0,+1 4p 3 (x,y,2)

2 -2-10,+1+2 4d 5 (Xy, Xz, Yz, Z%, X*-y?)
3 o T +3 Af [ . )

0 0 5s 1

1 _1101+1 5p 3 (X1yvz)

2 -2-1,0,+1+2 5d 5 (Xy, Xz, Yz, Z%, X*-y?)
3 “Sen +3 5f

FORMA DEGLI ORBITALI
ORBITALI s

e Simmetria sferica : la densita elettronica non dipende



dalla direzione

o La probabilita ¥* di trovare I’elettrone decresce al
crescere I
della distanza dal nucleo y

e | valori del raggio
Crescono con n

v

» Negli orbitali con n>1 sono
presenti superfici nodali
dove W% = 0

ORBITALI p

e Simmetria assiale (X, y, z): la densita elettronica dipende
dalla direzione

e Le dimensioni degli orbitali crescono con n

e | tre orbitali p con lo stesso valore di n sono isoenergetici,
cioé degeneri

o Tutti gli orbitali presentano un piano nodale dove ¥? = 0

A

. o~

v

N— I~

Px Py Pz
ORBITALI d

e Simmetria planare : la densita elettronica dipende dalla
direzione



e Le dimensioni degli orbitali crescono con n

e | cinque orbitali con lo stesso valore di n sono
Isoenergetici, cioé degeneri

A A

d X2-y2 d z2

v

PRINCIPIO DI ESCLUSIONE
(W. Pauli 1925)

“In uno stesso atomo non possono coesistere due elettroni
con tutti e quattro i numeri quantici uguali”



"

UN ORBITALE PUO’ CONTENERE AL MASSIMO
DUE ELETTRONI (CON SPIN OPPOSTO)

ORBITALE SATURO : orbitale contenente due elettroni
accoppiati (TV)

ORBITALE INSATURO : orbitale contenente un solo
elettrone disaccoppiato (1)

PRINCIPIO DELLA MASSIMA MOLTEPLICITA’
(F. Hund 1925)

“Gli elettroni tendono ad occupare il maggior numero
possibile di orbitali isoenergetici (degeneri)”

TRA LE CONFIGURAZIONI ELETTRONICHE
POSSIBILI LA PIU’ STABILE (con energia minore)
E’ QUELLA CON LA MASSIMA “MOLTEPLICITA’
DI SPIN” (elettroni disaccoppiati con spin paralleli)

ORDINE DI RIEMPIMENTO DEGLI ORBITALI
(successione crescente dei livelli energetici)

.S
RS op e, S of
R — Ap ad " af "
D 3P 3d ’
2T 2p

LG, T

DISTRIBUZIONE PROGRESSIVA DEGLI ELETTRONI
NEGLI ATOMI

REGOLA DELL’ “*AUEBAU” (W. Pauli)




Principio di esclusione di Pauli

Riempimento progressivo degli orbitali a minor energia

Regola della massima molteplicita di spin (regola di Hund)

z Orbitali ~ Configurazione  Caselle Quantiche
Elettronica

1(H) 1s 1s' 15(T )

2 (He) 1s 15? 1s (V)

3(Li) 1s2s 1s° 2s 25 (T )

4 (Be) 1s2s 15° 2¢° 25 (TV)

5(B) 1s2s2p 15°2s° 2p’ 20 ) ()
6(C) 1s2s2p 1s°2s" 2p° 2p (T )T )()
7(N)  1s2s2p 1s°2s* 2p° 2P H YT YT )
8(0) 1s2s2p 1s°2s° 2p* 20N (T )Y ()
9(F) 1s2s2p 15°2s% 2p° 2p (N () (1)
10(Ne) 1s2s 2p 15%2s% 2p° 2p (T4) (T ()
11(Na) 1s2s2p3s ... 3s' 3s(T )

12 (Mg) 1s2s2p3s ... 3s° 35 (M)

13 (Al) 1s2s2p3s3p ... 3p*



18 (Ar)

19 (K)

20 (Ca)

21 (Sc)

22 (Ti)
23 (V)

24 (Cr)

25 (Mn)

1s2s2p3s3p ....... 3p
1s252p3s3p ... 4s*
4s
....... 4s°
1s252p3s3p ... 4s% 3d*
4s 3d
....... 4s” 3d°
4s*3d°
...... 4s*3d °
...... 4s5%3d °
...... 4s5%3d °
..... 4s* 3d™°
..... 4% 3d™

30 (Zn)

31 (Ga)

1s252p 3s3p .....4s°3d"%4p
4s 3d 4p

3p () (T4) (TY)

45 (T )
(prima del 3d)

45 (TV)
(™)) ) ) )

d(T )T )C)HC)HC)

d(T)THTH()()

45 (T )
(T ™))™ )(T)

45 (TV)
B (M) )T )T )H(T)

45 (1)
(TH(M)
p(T)C ()



36 (Kr)

37 (Rb) 1s2s2p 3s3p
4s 3d 4p 5s

38 (Sr)

39(Y) 1s2s2p3s3p
4s 3d 4p 5s 4d

40 (Zr)

41 (Nb)

42 (Mo)

43 (Tc)
44 (Ru)
45 (Rh)
46 (Pd)
47 (Ag)
48 (Cd)

49 (In) ...4s3d 4p 5s
4d 5p

..4s%3d"%4p°®

...4s% 3d"4p°5s?

...4s% 3d"4p°5s?

...5s%4d!

...5s%4d°?

...5s*4d*

...5st4d°

...5s%4d°
...5stad’
...5st4q®

...5s 4d*

...5st4g°
....55%4q*

....5s%4d"5p*

4p (T) (T4) (T4)

5s (TV)
adTH)CH)CHCHC)

5s (TV)
ad (T )™)Y HC )

55 (T )
AdT)YTHT )T )

5s (T )
ad (T )H)@HT)HT)

5s( )
ad (ML) (M) (M) (M)
(V)

5p(T)( )( )

5p (T4) (T4) (TY)



55(Cs) ..3s3p4s3d ...5s5%4d"°5p%s’
4p 5s 4d 5p 65
56 (Ba) ...55°4d'°5p°6s?

57 (La) ..3p4s3d4p ..6s°5d"
5s 4d 5p 6s 5d

58—71 LANTANIDI (“ TERRE RARE”)

58 (Ce) ...4d5p 6s4f  ...6s°5d 4f° 5d( )( )C)C)( )
a4 THT)H)CHC ) )

()(C)

_70 (Yb) ...6s°5d 4f*

71 (Lu) LB8°5dMf sd (T ) () ( )( )()

4 (M) (M) (V)

THM) ) T

72 (Hf) ...65°5d°4f™

73 (Ta) ...6s°5d°4f

74 (W) ...6s°5d"4f*

_77 (Ir) ...6s°5d 4"

78 (PY) ...6s'5d%f

79 (Au) ...6s'5d"04f

80 (Hg) ...65°5d1 %4



81 (TI) ... 6s5d 4f 6p

6p(T)( )( )

86 (Rn) ... 6s 5d 4f 6p
87 (Fr) ..5d4f6p 7s
88 (Ra)

89 (Ac) ...4f6p 7s 6d

752

L 7s%6d!

ATTINIDI

..7s%60°

.. 7s%6d'5f

.. 7s%6di5f°

6p (TV) (TV) (1Y)

7s (T4)
6d(T)H)T)HIC)C)()
7s (TY)

6d (T ) () )()

sECT )T ) )
(J)(C)

90—103
90 (Th)
91 (Pa) ...6p 7s 6d 5f
92 (V)
103 (Lr)
(104) (Rf)
(105)  (Ha)
(106)  (?)
(107)  (?)

.. 7s%6d'5fH
.. 7s*6d°5f
.. 75°6d°5fH

.. 7s%6d*sf




777
777
777

SISTEMA PERIODICO DEGLI ELEMENTI

~1800 25 Elementi chimici noti

~1830 55 Elementi chimici noti

1830-1870:vari tentativi di ordinare gli elementi chimici in
funzione della periodicita delle loro proprieta chimiche e
fisiche

Nel 1869 D. Mendeléev propose un primo SISTEMA
PERIODICO di 63 elementi chimici, costituito da otto
colonne raggruppanti elementi con la stessa “valenza”
ordinati in sequenza crescente di P.A.

REGOLA DI MENDELEEV

"Le proprieta chimico-fisiche degli elementi chimici sono
una funzione periodica del loro P.A."

Utilizzando la spettroscopia a raggi X, G. J. Moseley (1913)
evidenzio invece che le proprieta chimico-fisiche degli
elementi sono una funzione periodica del loro numero
atomico Z

SISTEMA PERIODICO MODERNO (N. Bohr)

In tale sistema periodico, detto a “periodo lungo”, ordinato
secondo il numero atomico Z, I’ ordine di P.A. crescente



coincide con quello di Z per tutti gli elementi, ad eccezione
delle coppie:

Ar/ K Co/Ni Tell Th/Pa

STRUTTURA DEL SISTEMA PERIODICO
GRUPPI: Colonne verticali di elementi con proprieta
chimico-fisiche simili numerate da 1 a 18.

PERIODI: Righe orizzontali di elementi con Z

crescente numerateda la?.

Il quarto periodo corrisponde alla prima serie di transizione
(sottolivello 3d)

Il quinto periodo corrisponde alla seconda serie di transizione
(sottolivello 4d)

Il sesto periodo corrisponde alla terza serie di transizione
(sottolivello 5d) e contiene i 14 elementi della famiglia dei
LANTANIDI o TERRE RARE (sottolivello 4f)

Il settimo periodo corrisponde alla quarta serie di transizione
(sottolivello 6d) e contiene 14 elementi della famiglia degli
ATTINIDI (sottolivello 5f)

Il settimo periodo risulta attualmente incompleto (elementi
fino al 105 con simbolo chimico tradizionale, dal 106 al 108
notazione provvisoria IUPAC.....)

Blocco s: primo e secondo gruppo



Blocco d: dal terzo al dodicesimo gruppo
Blocco p: dal tredicesimo al diciottesimo gruppo

Blocco f: famiglie dei LANTANIDI e degli ATTINIDI

CONCETTO EMPIRICO DI "VALENZA"

Grandezza variabile corrispondente al numero di atomi di
idrogeno (sempre monovalente) capaci di legarsi all’atomo
considerato.

Esempi

HF — F monovalente (I)
H,O — O bivalente (Il)
H,O, — O monovalente (I)
NH; — N trivalente (I11)
CH,; — C tetravalente (IV)

GRUPPO1 nst

METALLI "ALCALINI" — IONI Me" (1)

GRUPPO 2  ns?

METALLI "ALCALINO-TERROSI" — IONI Me**(I1)

GRUPPO 3  nd!(n+1)s



METALLI DI TRANSIZIONE — IONI Me**(l11)

GRUPPO 4..... nd* (n+1)s*

METALLI DI TRANSIZIONE (1V)

GRUPPO 5

METALLI DI TRANSIZIONE (I11) (V)

GRUPPO 6

METALLI DI TRANSIZIONE (I11) (V1)

GRUPPO 7

METALLI DI TRANSIZIONE (11) (1V) (V1) (V1)

GRUPPO 8

METALLI DI TRANSIZIONE (I1) (I11)

GRUPPO 9

METALLI DI TRANSIZIONE (11) (111)

GRUPPO 10

METALLI DI TRANSIZIONE (I1) (IV)



GRUPPO 11 nd" (n+1)s*

METALLI DI TRANSIZIONE (1) (11)

GRUPPO 12 nd™ (n+1)s?

METALLI DI TRANSIZIONE (II)

GRUPPO 13 ns’np’

Boro NON METALLO (1)
Alluminio, Gallio ~ "SEMIMETALLI" IONI Me** (I11)

GRUPPO 14 ns® np?

Carbonio, Silicio NON METALLI (IV)
Germanio, Stagno, Piombo "SEMIMETALLI"
IONI Me?* (11); IONI Me*™*(1V)

GRUPPO 15 ns®np®

Azoto NON METALLO (1I) (1) (IV) (V)
Fosforo, Arsenico NON METALLI (1) (V)
Antimonio, Bismuto “SEMIMETALLI” (V)

IONI Me** (111)

GRUPPO 16 ns?np’

NON METALLI “CALCOGENI” — IONI A% (II)
Ossigeno (1) (1)
Zolfo, Selenio, Tellurio (1) (1v) (v




GRUPPO 17 ns’np’

NON METALLI "ALOGENI" — IONI A" ()
Fluoro )

Cloro, Bromo, lodio (D (1) (V) (v
GRUPPO 18 ns’ np®

"GAS NOBILI"

Elementi a sinistra nella TAVOLA PERIODICA presentano
FORTE carattere METALLICO — OSSIDI BASICI

Elementi a destra nella tavola periodica presentano FORTE
carattere NON METALLICO — OSSIDI ACIDI

Elementi al centro della tavola periodica presentano
carattere ANFOTERO — OSSIDI ANFOTERI

In ogni GRUPPO al crescere di Z aumenta il carattere
METALLICO e diminuisce il carattere NON

METALLICO
PROPRIETA’ PERIODICHE DEGLI ELEMENTI

che variano in modo periodico al variare del numero atomico Z

1) DIMENSIONI ATOMICHE
2) ENERGIA DI IONIZZAZIONE
3) AFFINITA’ ELETTRONICA

4) ELETTRONEGATIVITA’



RAGGIO ATOMICO e RAGGIO IONICO
RAGGIO ATOMICO

meta della distanza minima tra i nuclei di
DUE ATOMI UGUALI vicini tra loro

blocchi s e p : il raggio atomico diminuisce LUNGO UN
PERIODO ed aumenta LUNGO UN GRUPPO

blocco d : I’effetto “schermante”sulla carica nucleare da parte
degli elettroni d piu interni nei confronti degli e’
pil esterni ha come conseguenza un AUMENTO
del RAGGIO ATOMICO alla fine del periodo
(ad es. Cu, Zn, > Fe, Co, Ni...)

RAGGIO IONICO

Un CATIONE ha dimensioni MINORI dell’atomo da cui deriva
Un ANIONE ha dimensioni MAGGIORI dell’atomo da cui deriva

ESEMPI DI CONFIGURAZIONE ELETTRONICA

H 1st Be 252 Cu 3d%%s!
Li 25! Mg  3¢° Ag 4d"5s'
Na 3st Ca 45° Au 5d%:s?

K 4st Sr 5s?



Rb 5s' Ba 6s° Zn 3d%4s*
Cs 6s' Ra  7¢° Cd 4d'%s?
Fr 7s' Hg 5d"6s’
O 2572p" F o 25°p° He 1s°
S 3s%3p’ Cl  3s%3p° Ne  25°2p°
Se 4s*4p* Br 4s°4p° Ar  3s%3p°
Te 55%5p” | 55%5p° Kr  4s%4p®
Po 6s’6p’ At  6s°6p’ Xe  5s°5p°
Rn  65°6p°

SP

CONFIGURAZIONE OTTEZIALE



TAVOLA PERIODICA DEGLI ELEMENTI
Periodo |Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo|Gruppo
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18
1 2
1 H He
1s
3 4 5 6 7 8 9 10
2 Li Be B C N O F Ne
2s 2p
11 12 13 14 15 16 17 18
3 | Na | Mg Blocco d Al |'si| P | s |cl|aAr
3s 3p
4 19 20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36
4s3d4pl K | Ca | Sc | Ti V | Cr |[Mn| Fe | Co | Ni | Cu | Zn | Ga | Ge | As | Se | Br | Kr
5 37 38 39 40 41 42 43 44 45 46 47 48 49 50 51 52 53 54
5s4d5p Rb | Sr Y Zr | Nb | Mo | Tc | Ru | Rh | Pd | Ag | Cd In Sn | Sb | Te I Xe
6 55 56 57 72 73 74 75 76 77 78 79 80 81 82 83 84 85 86
68d(4f) Cs | Ba|La*| Hf | Ta | W | Re | Os | Ir Pt | Au | Hg | TI | Pb | Bi | Po | At | Rn
5d 6p
7 87 88 89 104 | 105 | 106 | 107 | 108
76 (de) Fr | Ra |Ac**| Rf | Ha Blocco p
6
B106Co S | 58|59 |60 61|62 |63 64|65 66| 67 68|69 |70 71
@) 1 *«ce| Pr |Nd |Pm|Sm | Eu|Gd| Tb | Dy | Ho | Er | Tm| Yb | Lu
. 90 | 91 | 92 | 93 | 94 | 9 | 96 | 97 | 98 | 99 | 100 | 101 | 102 | 103
®D lx*Th Pa | U [ Np | Pu|Am|Cm | Bk | Cf | Es | Fm | Md | No | Lr




PRINCIPALI CONFIGURAZIONI ELETTRONICHE ANOMALE

Gruppo |Gruppo| Gruppo Gruppo |Gruppo| Gruppo Gruppo Gruppo Gruppo Gruppo
3 4 5 6 7 8 9 10 11 12
21 22 23 24 25 26 27 28 29 30
Sc Ti \% Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn

[Ar]3d°4s’ [Ar]3d'%4s’
39 40 41 42 43 44 45 46 47 48
Y | Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd
[Kr]4d'5s' | [Kr]4d°5s [Kr]4d'5s' | [Kr]4d®ss'| [Kr]4d'°5s® | [Kr]4d'5s!
57 72 73 74 75 76 77 78 79 80
La* | Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg
[Xe]5d*4F*6s" | [Xe]5d™4F 65!
89

AC**




