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Curs de chimie generala pentru studentii farmacisti

. ATOMUL. STRUCTURA ATOMULUI

I.1. NUCLEUL ATOMIC

X electron

(O proton
‘ neutron

Notiuni de baza
- particule elementare
- numar atomic si numar de masa
- radioactivitate

Scop
- determinarea compozitiei nucleelor pe baza marimilor Z si A
- identificarea izotopilor, izotonilor si izobarilor
- calcularea masei atomice relative
- predictia stabilitatii nuclizilor
- identificarea principalelor tipuri de dezintegrare nucleara
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1.1.1. Structura nucleului atomic

Atomul reprezinta cea mai mica unitate constitutiva a materiei care are proprietatile unui
element chimic. Atomul este alcatuit din nucleu (partea centrald, care contine protoni si
neotroni) si invelisul electronic, alcatuit din electroni.

Principalele caracteristici ale nucleului atomic sunt urmatoarele:

e este plasat in centrul atomului, are forma sferica;

e reprezinta =99.9% din masa atomului;

e este caracterizat de urmatoarele marimi: Z (numar atomic sau numar de ordine, reprezinta
numarul de protoni din nucleu); N (numar de neutroni) si A (numar de masa, reprezinta numarul
protonilor si neutronilor din nucleu); A=Z + N;

e un nucleu complet caracterizat este cel pentru care se cunosc Z, N si A; se numeste nuclid;

e particulele care alcatuiesc nucleul, protonii si neutronii, sunt numiti nucleoni;

¢ nucleul atomic determina identitatea atomului caruia ii corespunde.

I Tntr-un atom neutru, numarul protonilor (sarcini pozitive) este intotdeauna egal cu cel al
electronilor (sarcini negative).

Particulele care alcatuiesc atomul sunt caracterizate prin numarul de masa si sarcina acestora.
Acestea sunt:

- protonul, particula cu sarcina pozitiva (+1) si

numar de masd A=1. Este simbolizat ca 1p sau
1.
1Hr
- neutronul, particuld neutrda si numar de

Particule elementare

mas3 A=1. Este simbolizat ca in;

- electronul, particula cu sarcina negativa (-1)

si A=0. Este simbolizat ca _Je™.

Un nucleu al unui atom se poate simboliza astfel: 4E.

Exemple: 12C ; 42Ca ; 82Br.
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Structura atomului este redata in figura de mai jos:

0]

Neutroni

Electroni = e Nudleu

— Protoni

Figura 1. Structura atomului [1]

Fie atomul de heliu, al c3tui nuclid poate fi simbolizat 3He. Nucleul acestuia contine 2 protoni si
2 neutroni, iar stratul electronic este populat cu 2 electroni. Reprezentarea grafica este redata in

Figura 2:

Numéar de mas3
(protoni si neutroni)

4
Electroni 2| Ie
//
/ Heliu

Numar atomic
{numd&rul de protoni)

Neutroni

Protoni

Intr-un atom neutru, numarul de protoni este egal cu numérul de electroni.

Figura 2. Structura atomului de heliu [2]

n functie de numarul atomic Z, nucleele pot fi impdrtite in:
- usoare: Z<£20

- medii: 20<Z< 82

-grele: 2> 82
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1.1.2. lzotopi, izotoni, izobari

Tinand cont de relatiile posibile intre numarul atomic Z, numarul de neutroni N si numarul de
masa A intalnim urmatoarele specii: izotopi, izotoni si izobari.

Izotopii sunt nuclee care au acelasi numar de protoni (acelasi Z, deci apartin aceluiasi element
chimic), dar au un numar diferit de neutroni.

Exemplu: izotopii oxigenului

/;\X 1 20 l;O 1 SO
AX | ()O 1 ?O 1 80
Elementul A: Oxigen-16 Oxigen-17 Oxigen-18
protoni 8 8 8
neutroni 8 9 10

Elementul chimic este definit ca specia de atomi identici -cu acelasi numar de protoni, deci acelasi
numar atomic Z-, respectiv cu acelasi numar de electroni in Tnvelisul electronic. Un element
chimic poate avea mai multi izotopi, in functie de numarul de neutroni din nucleu. Tn acest caz,
masa atomica relativa a acestuia se calculeaza cu relatia:

P o w a;
Masa atomica relativa = ZF‘O “A;;
unde: aj— abundenta relativa a izotopului i (%); Ai— numarul de masa al izotopului i.

Exemplu: clorul are doi izotopi, 3°Cl si 3/Cl, care se gasesc in urmatoarele abundente relative:
a3Cl=75%; a ¥ Cl=25%
75

_ 25
Aot = 155735+ 755737 =355

I Valorile abundentelor relative ale diversilor izotopi sunt determinate experimental si se gasesc
tabelate in literatura de specialitate.

Izotonii sunt specii care au un numar diferit de protoni, dar au acelasi numar de neutroni (acelasi
N).

L3 o 4
Exemplu: 7H si ;He.
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Izobarii sunt nuclee care au un numar diferit de protoni, un numar diferit de neutroni, dar au
acelasi numar de masa (acelasi A).

Exemplu: 3H si 3He; nucleul de hidrogen are 1 proton si 2 neutroni, in timp ce nucleul de heliu

are 2 protoni si 1 neutroni. Numarul de masa este identic pentru cele doua specii, fiecare avand
3 nucleoni.

1.1.3. Stabilitatea nucleelor

Un nucleu este considerat stabil daca nu poate fi transformat fara un aport exterior de
energie. Daca se reprezintda grafic numarul de neutroni in functie de numarul de protoni ai
nucleelor stabile, se poate observa ca toti acesti izotopi stabili se Tncadreaza intr-o banda ingusta
numitd bandd de stabilitate. Tn general, nucleele stabile usoare au un numér de protoni si
neutroni aproximativ egal. Nucleele stabile cu masa atomica mai mare au, de obicei, un numar
de neutroni mai mare decat al protonilor; acest fapt se datoreaza aparitiei repulsiilor proton-
proton, care necesita un numar mai mare de neutroni care sa compenseze aceste forte de
repulsie.

stabili
10" yr

160 10" yr
1019 yr
140
108 yr
10° yr
120
L 10%yr

100 100 yr

lyr
106s

80
10*s

60

40 : '_:ﬁ

10-¢s

108 s

Z 20 40 60 80 100

Figura 3. Reprezentarea graficd N=f(Z); banda de stabilitate a nucleelor 3]
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Dezintegrarea radioactiva

Transformarea spontand a unui nuclid instabil intr-un altul este cunoscutda sub numele de
dezintegrare radioactiva. Nuclidul instabil se numeste nuclidul parinte; nuclidul care rezulta din
dezintegrare este cunoscut sub numele de nuclid fiica. Nuclidul fiica poate fi stabil sau se poate
descompune in continuare.

Radiatia produsa in timpul dezintegrarii radioactive este de asa natura incat nucleul fiica se afla
mai aproape de banda de stabilitate decat nucleul parinte, deci locatia unui nuclid in raport cu
banda de stabilitate poate servi drept ghid pentru tipul de descompunere pe care il va suferi.

I.1.4. Radioactivitatea
Desfasurarea reactiilor chimice presupune modificari ale structurii electronice a atomilor

participanti in reactie. Structura nucleului, numarul de protoni si neutroni ai atomilor implicati in
reactie rdmane neschimbatd. Tn schimb, chimia nucleard se ocupd cu studiul reactiilor care
implica modificari in structura nucleelor.

Tipuri de particule intalnite in reactii nucleare

- protoni si neutroni, componentii nucleului atomic
- particule alfa: nuclee de heliu (3He)

- particule _8: electroni (_Je™)

- particule +8: pozitroni (, Je™)

- radiatii gamma (Jy)

| Razele gamma sunt radiatii electromagnetice de lungime de unda scurtd, au energie mai
mare decat razele X si se pot comporta ca particule in sensul dualitatii unda-particula. Razele
gamma sunt produse atunci cand un nucleu sufera o tranzitie de la o stare de energie mai mare
la o stare de energie mai mica, similar cu modul in care un foton este produs printr-o tranzitie
electronica de la un nivel superior la unul de energie inferioara. Datorita diferentelor de
energie mult mai mari dintre straturile de energie nucleara, razele gamma care emana dintr-
un nucleu au energii care sunt de obicei de milioane de ori mai mari decat radiatiile
electromagnetice care provin din tranzitiile electronice.

Astfel, putem intalni urmatoarele tipuri de reactii de dezintegrare nucleara:
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Emisie a: emisia unei particule a din nucleu.
A A4, 4

Are loc in principal in nucleele grele, cu Z > 82. Deoarece pierderea unei particule a da un nuclid
fiica cu un numar de masa cu patru unitati mai mic si un numar atomic cu doua unitati mai mic
decat cele ale nuclidului initial, nuclidul fiica va avea un raport n:p mai mare decat nucleul parinte.

Emisie _f3: emisia unui electron.
A Ap" 0,-
zE - z:1E + _je

Dezintegrarea beta, care poate fi considerata ca fiind conversia unui neutron intr-un proton si o
particuld B, se observa la nuclizi cu un raport mare n:p. Astfel de nuclee se afld deasupra benzii
de stabilitate. Emisia unui electron nu modifica numarul de masa al nuclidului, dar creste numarul
protonilor si scade numarul neutronilor acestuia. in consecinta, raportul n:p este scizut, iar
nucleul fiica se afla mai aproape de banda de stabilitate decat nucleul parinte.

Emisie +B: emisia unui pozitron din nucleu.
A A 0,+
oE = , 4E"" + Je

Emisia de pozitroni este observata pentru nuclizi in care raportul n:p este scazut. Acesti nuclizi se
afla sub banda de stabilitate. Dezintegrarea pozitronului este conversia unui proton intr-un
neutron cu emisia unui pozitron. Raportul n:p creste, iar nucleul fiica se afla mai aproape de
banda de stabilitate decat nucleul parinte.

Captura de electron (captura K): unul dintre electroni este capturat de catre nucleu.
SE+ e > L 45"

Captarea electronilor are loc atunci cand un electron din straturile electronice interactioneaza cu
un proton si este transformat intr-un neutron. Captarea electronilor are acelasi efect asupra
nucleului ca si emisia de pozitroni: numarul atomic este redus cu o unitate, iar numarul de masa
nu se modifica. Acest lucru mareste raportul n:p, iar nucleul fiica se aflda mai aproape de banda
de stabilitate decat nuclidul parinte. Este dificil de prezis daca se produce captarea electronilor
sau emisia de pozitroni. Alegerea se datoreaza in primul rand factorilor cinetici, fiind cel mai
probabil sa apara procesul care necesita o energie de activare mai mica.
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Emisie y: este observata atunci cand un nuclid trece dintr-o stare excitata si apoi se descompune
la starea sa fundamentala cu emisia unei raze y, o cuanta de radiatie electromagnetica de energie
ridicata. Nu exista nicio modificare a numarului de masa sau a numarului atomic intr-o emisie de
tip gamma.

AN (Numar de neutroni)

126

a2

Tip de dezintegrare

i mpt
la
I Fisiune
i mProton
. WNeutron

| ™ Nuclid stabil

H H H ’.
6 14 28 50 B2 Z
Numar de protoni

Figura 4. Principalele tipuri de dezintegrare radioactivad in functie de stabilitatea nucleelor [4]

Echilibrarea reactiilor nucleare

O ecuatie echilibratd/egalata a reactiei nucleare indica faptul ca exista o rearanjare de
particule subatomice in timpul unei astfel de reactii. Reactiile nucleare respecta legile de
conservare a materiei si sunt echilibrate in doua moduri:

1. Suma numerelor de masa ale reactantilor este egald cu suma numerelor de masa ale produsilor
de reactie;

2. Suma numerelor atomice ale reactantilor este egala cu suma numerelor atomice ale produsilor
de reactie.
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.ﬁ"'" ‘—>‘+ d
2X B

sHe

131

Nucleul unui atom de radiu-226 contine
88 de protoni si 138 neutroni. Urmare a

dezintegrarii de tip alfa, se formeaza un alt
element, radon-222 si o particul3 alfa. Nucleul unui atom de iod-131 contine 53 de

protoni si 78 de neutroni. Urmare a
dezintegrarii beta -, se obtine un alt element,
xenon-131 si un electron (particula beta -).

iod-131 xenon-131 particula beta -

Figura 5. Descompunerea radioactivd de tip o si_8 [5,6]

Emisia de tip a este specificad nucleelor grele, in timp ce emisia B se intalneste atat la nucleele
grele, cat si la cele usoare.

Stabilizarea nucleelor usoare

n cazul nucleelor usoare, stabilitatea acestora se determing astfel:

e Daca Z este nr. par, este stabil izotopul cu A=2:Z2
e Daca Z este nr. impar, este stabil izotopulcu A=2-Z+1

Nucleele usoare pot fi cu exces de neutroni (au un numar mai mare de neutroni decat izotopul
stabil) sau cu deficit de neutroni (au un numar mai mic de neutroni decat izotopul stabil).

Nuclee cu exces de neutroni: sn — 1p + _Ye™ (emisie _B)

Nuclee cu deficit de neutroni: jp>3n + Je™ (emisie .p)
ip +_ % > in(capturak)

Exemple:
1c > YN + _Je™ (emisie _B)

2ZNa > 1ZNe + %e™ (emisie .B)

#2Na +_%e™ > 13Ne (captura K)
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Stabilizarea nucleelor grele

Nucleele cu numar atomic Z > 82 sunt instabile. Aceste nuclee se dezintegreaza pentru a
forma noi nuclee (prin emisii a si B)-> radioactivitate naturala.

238Th — *38Ra + 3He
232Th > 232Pa + _Je~

Serii (familii) radioactive

Izotopii radioactivi naturali ai elementelor cu numar atomic mare trec printr-o serie de
dezintegrari succesive, iar toate speciile din aceasta serie constituie o familie radioactiva sau o
serie de dezintegrare radioactiva. Trei dintre aceste serii includ majoritatea elementelor
radioactive natural ale tabelului periodic. Acestea sunt seria uraniului, seria actinidelor si seria
toriului. Seria neptuniului este o serie de dezintegrare artificald, cu perioade de Tnjumatatire mici
ale speciilor implicate. Fiecare serie este caracterizata de un cap de serie care are un timp de
fnjumatatire mare si o serie de nuclizi fiice care duc in cele din urma la un produs final stabil -
adica un nuclid care se gaseste pe banda de stabilitate.

O serie radioactivd consta Tn emisii succesive a si B ale unui nuclid instabil; toate
elementele care se formeaza prin dezintegrarea succesiva a primului termen al seriei formeaza o

familie radioactiva, ultimul termen al seriei fiind intotdeauna un nuclid stabil.

Cele patru serii radioactive sunt: (4n+0), (4n+1), (4n+2), (4n+3).

Seria Cap de serie Termen final
4n+0 232Th 203pp,
*4n +1 237Np 209Bi
4an + 2 238 206pp,
4n + 3 235 207pp

* serie artificiala

I Nucleele din cadrul unei serii se caracterizeaza prin aceeasi valoare a numarului de masa A
fata de numarul 4: A =4n + a, in care a este restul impartirii lui A la 4.

10
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1.2. MODELE ATOMICE

Evolutia modelelor atomice (7]

Notiuni de baza
- natura electronului; dualitatea unda-particula
- numere cuantice
- orbitali atomici

Scop
- cunoasterea caracteristicilor diverselor modele atomice
- cunoasterea semnificatiei numerelor cuantice si utilizarea acestora pentru
caracterizarea orbitalilor atomici
- cunoasterea principalelor caracteristici ale orbitalilor atomici

11
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1.2.1. Spectre atomice. Modelul atomic al lui Bohr

Atunci cand un curent electric este trecut printr-un gaz intr-o incinta vidata la presiuni
scazute, lumina pe care gazul o emite poate fi dispersata de o prisma in mai multe linii distincte
(spectru de emisie). Aceste linii pot fi inregistrate, iar lungimea de unda a luminii care a dus la
aparitia liniilor poate fi calculata.

Tn mod similar, dac se trece un fascicul de lumina alba (care contine o distributie continua
a lungimilor de unda) printr-un gaz se va putea analiza fasciculul care apare. Se constata ca doar
anumite lungimi de unda au fost absorbite. Fiecare linie spectrald corespunde unei anumite
lungimi de unda a luminii si deci unei cantitati specifice de energie care este fie absorbita, fie
emisa. Un atom al fiecarui element afiseaza propriul set caracteristic de linii in spectrul sau de
emisie sau absorbtie. Aceste spectre pot servi ca ,,amprente digitale” care permit identificarea
diferitelor elemente prezente intr-un esantion, chiar si in cantitati mici.

Spectrul de emisie al hidrogenului a fost obtinut prin trecerea curentului electric prin
hidrogen gazos la presiuni foarte mici. La sfarsitul secolului al XIX-lea, J. Balmer si
J. Rydberg au aratat ca lungimile de unda ale diferitelor linii din spectrul hidrogenului pot fi
corelate printr-o ecuatie matematica:

_ 1 1 1
v = R (_ - _).
A nlz nzz !
unde n sunt numere intregi pozitive, iar n; este mai mic decat n..

Ecuatia Balmer-Rydberg este o ecuatie empiricd. In 1913, Niels Bohr a formulat ecuatiile
care descriu electronul unui atom de hidrogen rotindu-se pe orbite circulare in jurul nucleului.
Totodata, a formulat ipoteza ca energia electronica este cuantificatad; adica sunt posibile doar
anumite valori ale energiei. Acest lucru |-a determinat sa sugereze ca electronii se gasesc doar pe
anumite orbite discrete si ca absorb sau emit energie in cantitati discrete pe masura ce se
deplaseaza de pe o orbita pe alta.

Fiecare orbita corespunde astfel unui nivel de energie definit pentru electron. Cand un
electron se deplaseaza de pe un nivel inferior pe unul superior, acesta absoarbe o anumita
cantitate de energie. Atunci cand electronul revine la nivelul initial de energie, acesta emite exact
aceeasi cantitate de energie pe care a absorbit-o in tranzitia de la nivelul inferior la cel superior.
Valorile n1 si nz in ecuatia Balmer-Rydberg corespund nivelului inferior, respectiv superior, al
acestor tranzitii electronice.

12
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Sumarizand, putem spune cd modelul atomic Bohr, propus pentru atomul de hidrogen, se
bazeaza pe urmatoarele ipoteze:

Electronul se roteste in jurul nucleului in orbite circulare;

Energia unui electron intr-o orbita este direct proportionala cu distanta fata de nucleu.
Cu cat electronul se afla la o distanta mai mare fata de nucleu, cu atat va avea o energie
mai mare;

Exista un numar limitat de orbite permise, de o anumita energie (multipla a constantei
Planck);

Deplasarea unui electron de pe o orbita inferioara pe una superioara se face cu
absorbtie de energie; deplasarea electronului de pe o orbita superioara pe una
inferioara are loc cu emisie de energie;

Energia emisa sau absorbita va fi exact egala cu diferenta dintre energiile orbitelor.

[41]

n=3 , absorbtie de energi

emisie de energie

Figura 6. llustrarea graficd a modelului atomic Bohr [8]

Astfel, au fost formulate urmatoarele doua postulate:

Postulat 1
Electronul se roteste in jurul nucleului numai pe anumite orbite circulare permise, fara a emite
sau a absorbi energie.

Postulat 2

Un atom emite sau absoarbe radiatie electromagnetica doar la trecerea dintr-o stare
stationara in alta. Energia pe care o primeste sau o cedeaza este egala cu diferenta dintre
energiile celor doua nivele intre care are loc tranzitia.

13
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Radiatia emisa sau absorbita are frecventa data de relatia:
hv=E_ ,—E.,

h — constanta Planck; h = 6.626 x 1034 J-s
v = frecventa radiatiei emise/absorbite;

En1, Enz = energiile starilor stationare intre care are loc tranzitia

Raza unei orbite electronice este data de:

n — numarul stratului electronic
Z — numar atomic

r1 —raza primei orbite permise (r1 = 0.53A)

Viteza electronului pe o orbita:

v1 = viteza electronului pe prima orbitd Bohr in atomul de hidrogen (v1 =2.2 - 106 m/s)

Energia electronului aflat pe o orbita n:

ZZ
En :_F'El

E1 — energia electronului aflat pe prima orbita in atomul de hidrogen (E1 =-13.6 eV)

14
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serie Lyman

serie Balmer

serie Paschen

Figura 7. Serii spectrale [9]

Spectrul de emisie al atomului de hidrogen este impartit intr-un numar de serii spectrale, cu
numar de unda dat de formula anterioara (Rydberg). Acestea se datoreaza deplasarii electronilor
intre doua niveluri energetice din atom (ns = n;j).

Tranzitiile electronice au fost impartite in mai multe serii spectrale: Lyman, Balmer, Paschen,
Brackett, Pfund, Humphrey.

n=7
¥ n=6
¥y n=5

Yy v n=4

YY YY n=3

Yy vy n=2

YYYYYY

Lyman Balmer Paschen Brackett Pfund Humphrey

15
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Fiecare serie spectrala este alcatuita din mai multe linii, numite linii spectrale:

An=nf—-ni=1-) liniaa
An=ns—ni=2-> linia B
An=n¢—ni=3 - liniay
An=n¢i—nij=4-> linia b

An=nf—nj=5 - linia e

Ly-a Ba-m Pa-u Ero Pf-a  Huw

} | } |
1 |

visible
100 nm 1000 nm 10 000 nm

Figura 8. Spectrul atomului de hidrogen [10]

Modelul atomic Bohr-Sommerfeld

Modificarea adusa de Sommerfeld modelului atomic Bohr poate fi rezumata astfel: electronii se
gasesc pe orbite eliptice in jurul nucleului (nu in orbite circulare).

(2,2)

off

Figura 9. Reprezentarea graficd a modelului atomic Bohr-Sommerfeld [11]

16
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1.2.2. Modelul atomic Schrédinger. Numere cuantice

Modelele care prezinta miscarea electronilor in jurul nucleului (bazate pe principiile mecanicii
clasice) permit explicarea unui numar limitat de proprietati ale elementelor.

Mecanica cuantica -dezvoltata pe baza lucrarilor lui E. Schrédinger si W. Heisenberg- arata ca
diferitele fenomene atomice sunt determinate si de existenta cuantelor.

Principiul mecanicii cuantice: in 1924, L. de Broglie enunta conceptia potrivit careia electronul
are proprietati atat de unda, cat si de particula. Caracterul dual unda-particula este exprimat
prin relatia in care lungimea de unda A depinde de momentul mecanic m-v:

Atunci cand un electron se deplaseaza pe o orbita circulara in jurul nucleului, unda asociata
acestuia se extinde in jurul orbitei.

Lungimea circumferintei orbitei (2mr) trebuie sa fie un multiplu intreg al lungimii de unda a
electronului, relatia de mai jos reprezentand conditia de stabilitate a orbitelor electronice:

21tr =n-A = n%
Aceasta conditie de cuantificare a orbitelor electronice este identica cu postulatul lui Bohr.
Ecuatia lui Schrodinger: H-W = E-W, unde:
H — operator hamiltonian; E — energie totala; W (psi) — functie de unda.

Solutia ecuatiei Schrédinger pentru orbitalii atomici poate fi exprimata sub forma de coordonate
sferice: r, B si .

Pentru un punct (r, 6, ¢), Z

r — distanta pana la centrul nucleului, P r

0 — unghiul format cu axa z,

¢ - unghiul format cu axa x in planul Oy,. :
/‘P .................. i
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Solutia generala a ecuatiei lui Schrédinger are forma:
"Pn,l,m = Rn,l(r) J Yl,m(e,(P), unde:

Yn,m = solutia ecuatiei lui Schrodinger; reprezinta suprafata unde este cea mai mare
probabilitate sa se gaseasca electronul (altfel spus, reprezinta un orbital atomic)

Rni(y = componenta radiala
Yim(6,9) = componenta angulara

Expresia componentei radiale a ecuatiei lui Schrédinger este:

R, (r)=ct-r -[P(r)]ﬁ e

I = numar cuantic secundar

P(r) = polinom

B = numarul de suprafete nodale interioare
B=n-/-1

Definitie: Plan nodal (suprafata nodala) — regiunea in care densitatea electronica este = 0 (cea
mai scazuta probabilitate de a gasi un electron)

Suprafetele nodale pot fi:
- Interioare: numarul acestora se calculeaza cu formulaB=n-1-1
- Exterioare: in functie de numarul cuantic orbital secundar |

Solutia ecuatiei Schrodinger pentru atomul de hidrogen duce la obtinerea functiilor de unda, care
descriu diferitele stari ale electronului din atomul de hidrogen. Fiecare dintre aceste stari posibile
este descrisa prin patru numere cuantice. Aceste numere cuantice se pot folosi pentru a
desemna aranjarea electronilor in atomi, asa-numitele configuratii electronice. Aceste numere
cuantice joaca un rol important in descrierea nivelelor de energie ale electronilor si a formei
orbitalilor care descriu distributia electronilor in spatiu.

! Un orbital atomic poate fi definit ca regiunea din spatiu in care existd cea mare probabilitate
sa se gaseasca un electron.
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Starea electronului in atom este determinata de urmatoarele patru numere cuantice:
n = numar cuantic principal, determina energia si amplasarea straturilor electronice.
n=1,2,3,4,5,6,7

| = numar cuantic secundar (orbital). Numarul cuantic secundar arata forma regiunii din spatiu
pe care o ocupd un electron. In cadrul unui strat electronic (definit de valoarea lui n, numarul
cuantic principal) sunt posibile diferite niveluri secundare sau substraturi, fiecare cu o geometrie
caracteristica. Un nivel este scindat in / subnivele notate cu s, p, d, f, corespunzator valorilor lui

=0 s
I=1 p
I1=2 d
=3 f

1=0,1,2,...,(n1)

Astfel, stratul electronic n=1 va contine doar un orbital de tip s, stratul 2 va contine orbitali s si
p, iar stratul 3 va contine orbitali s, p si d.

m = numar cuantic magnetic; numarul cuantic magnetic m desemneaza un anume orbital dintr-
un substrat. Orbitalii dintr-un substrat difera in ceea ce priveste orientarile lor in spatiu, dar au
aceeasi energie. In cadrul fiecarui substrat, m poate lua valoride la -/, ..., 0, ..., +l.

m =[-I,...., 0,....., /]

s = numar cuantic de spin, caracterizeaza miscarea de rotatie a electronului in jurul axei proprii
si orientarea campului magnetic produs de aceasta rotatie.

s=1%

Un set de valori ale numerelor cuantice n, I si m descriu un anumit orbital atomic. Fiecare
orbital atomic poate fi ocupat de maximum doi electroni, unul de spin pozitiv, iar celdlalt de
spin negativ.
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1.2.3. Orbitali atomici

Stim deja ca fiecare electron al unui atom ocupa un orbital atomic definit de un set de numere
cuantice n, | si m. n orice atom, fiecare orbital poate contine maximum doi electroni. Tn cadrul
fiecarui atom, acesti orbitali atomici pot fi reprezentati ca un nor difuz de electroni.

Stratul din care face parte fiecare orbital atomic este indicat de numarul cuantic principal n. Dupa
cum am vazut, numarul cuantic principal ia valori de la 1 pana la 7. Valoarea n=1 descrie primul
strat electronic, cel care este cel mai apropiat de nucleu si are energia cea mai mica. Straturile
electronice succesive se afla la distante din ce in ce mai mari de nucleu si sunt caracterizate de
energii mai mari. De exemplu, stratul cu n=2 se gdseste la o distanta mai mare fata de nucleu
comparativ cu primul strat si, de asemenea, are o energie mai mare decat acesta.

Orbitali atomici de tip s

Fiecare strat electronic contine un substrat de tip s (caracterizat de I=0) care este alcatuit dintr-
un singur orbital atomic de tip s (caracterizat de m=0). Diferentierea intre orbitalii atomici s din
diferitele straturi electronice se face prin intermediul numarului cuantic principal n; astfel, 1s
desemneaza orbitalul din stratul electronic 1, 3s indica orbitalul s din cel de-al treilea strat
electronic.

Tn orice strat principal existd cate un orbital s; toti orbitalii s sunt de simetrie sferica.
v" Numadrul cuantic secundar1=0(n=1,2,3, ..., 7)
v" m poate lua (2| + 1) valori = cand | este 0, m are 1 valoare (existd un singur orbital s)

v" Nu au plan nodal exterior

I Un orbital atomic de tip s este caracterizat de o simetrie sferica:

z

Orbital s (¢=0, m,=0)

Figura 10. Orbitalul atomic s [12]
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Tinand cont de forma sferica a orbitalilor atomici s putem spune ca nu avem suprafete nodale
exterioare (acolo unde posibilitatea de a gasi un electron este nuld); in schimb, in functie de
stratul electronic in care se gaseste orbitalul respectiv, apar suprafete nodale interioare.

Figura 11. Suprafete nodale interioare (exemple) [13]

suprafatd nodal3 interioara suprafete nodale interioare
Z F4
3s
"]
™ 2

Orbitali atomici p

Tncepand cu cel de-al doilea strat electronic, fiecare din cele sase straturi electronice va contine
un substrat definit de I=1. Fiecare dintre aceste substraturi p consta dintr-un set de trei orbitali
atomici p, care corespund celor trei valori permise ale lui m (-1, O si 1). Substraturile sunt
denumite 2p, 3p, 4p ... pentru a indica straturile principale in care se gdsesc. Un orbital de tip p
este reprezentat prin doi lobi de dimensiuni egale, asezati perpendicular. Notatiile px, py si p: se
refera la axa pe care situati cei doi lobi.

Densitatea electronica a acestor orbitali este maxima in doua puncte opuse, situate de o parte si
alta a nucleului. Din acest motiv, forma orbitalilor p este bilobara.

v" Numarul cuantic secundarl=1(n=2,3, ...,7)
v" mare (2l + 1) valori - m are 3 valori (exista 3 orbitali p: px, py, pz)

v" 1 plan nodal exterior (directionati, doi lobi simetrici fatd de nucleu)

PX py pz

Figura 12. Orbitalii atomici de tip p [14]
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Un orbital atomic p are o singura suprafata nodala exterioara (situata la intersectia celor doi lobi).

probabilitate mare
de a gasi electroni

probabilitate scizutd

probabilitate scizutd "
de a g&si electroni

de a g&si electroni

Beo—

probabilitate mare
de a gisi electroni

Figura 13. Suprafata nodald exterioard a orbitalului p [15]

Orbitali atomici de tip d

Tncepand cu stratul n=3, fiecare strat principal are cinci orbitali d, de form4 tetralobar. Orbitalul
d,? este simetric in raport cu axa z; orbitalul d.-,? are lobii indreptati de-a lungul axelor x si y;
orbitalii dxy, dy: si dx; au lobii reprezentati intre axele Oxy, Oyz si Oxz.

v" Numdrul cuantic secundar1=2(n=3, ..., 7)
v" mare (2l + 1) valori > m are 5 valori (exista 5 orbitali d: dxy, dyz, dxz, dx*-2, d?)

v 2 planuri nodale exterioare (directionati, patru lobi simetrici fata de nucleu)

2 2

da 2

x -y

Figura 14. Orbitalii atomici de tip d [16]
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Orbitali atomici f
Tncepand cu n=4, fiecare strat principal contine sapte orbitali f (de forma si orientare complexe).
v" Numarul cuantic secundar =3 (n=4, ..., 7)

v" mare (2l + 1) valori > m are 7 valori (exista 7 orbitali atomici f)

o®e ;.

9

&

s

| -
.

Figura 15. Orbitalii atomici de tip f [17]

Sumarizand informatiile din modelele atomice prezentate, putem spune ca:
> Tnvelisul electronic al atomului este o structurd stratificat3.
Electronii care au acelasi numar cuantic principal n formeaza un strat electronic.
Fiecare strat electronic contine n? orbitali.
Fiecare strat electronic contine 2n? electroni.

Orbitalii care au o anumita valoare a lui n si o anumitd valoare a lui | formeaza
substraturi electronice.

Fiecare substrat este alcatuit din (21+1) orbitali.
Fiecare orbital contine maximum 2 electroni.

Orbitalii sunt caracterizati de 3 numere cuantice: n, |, m.

vV V VYV V

Electronii sunt caracterizati de 4 numere cuantice: n, |, m, s.
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De exemplu, pentru stratul electronic n=4 o sa avem urmatoarea situatie:

n=4 [ m S Numar electroni
0(s) 0 +1/2;-1/2 2
-1 +1/2;-1/2 6
1 (p) 0 +1/2;-1/2
+1 +1/2;-1/2
-2 +1/2;-1/2 10
-1 +1/2;-1/2
2 (d) 0 +1/2;-1/2
+1 +1/2;-1/2
+2 +1/2;-1/2
-3 +1/2;-1/2 14
-2 +1/2;-1/2
-1 +1/2;-1/2
3(f) 0 +1/2;-1/2
+1 +1/2;-1/2
+2 +1/2;-1/2
+3 +1/2;-1/2
32 electroni
' “‘3/”
. ~ ~X
S
T y y t v
~ e //' . ‘ A
< \\x \x 2 ‘ V\‘x
Py P, Py
& b @ e
_/”43\ e : ‘ ~ : - ™R /Jn 1'
} dxz.;x d:‘x %\x I dy; A, | dxyAx
y : vy : y y i y - ; y z y
v N4 ‘ ‘\ _l Pl w: ~ | v 3 i N Y
J{j. R e Y \,,,/\/ P e ) 1
}\\ - & ) \A / { = ‘\\\ 4 \/l\n / \\/A Y :'”\VAX
L U faeyn P fo " N | fy Fyr-ae)

Figura 16. Reprezentarea grafica a orbitalilor atomici s, p, d, f [18]
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1.3. CONFIGURATIA ELECTRONICA

(total: 1 electron) 15! & 1s
numar cuantic p 2s 2p
principal: n=1 3s 3p 3d
1 electron in
orbitalul s . 4s 4p 4d 4f
. 5s 5p 5d 5f
L 6s 6p 6d
7s P

Configuratie electronica (atomul de hidrogen) [19]

Notiuni de baza

Orbitali atomici
Regulile privind ocuparea orbitalilor atomici cu electroni

Scop

Determinarea configuratiei electronice a unui element
Corelarea pozitiei in tabelul periodic a unui element cu proprietatile acestuia
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Energia electronilor din orbitalii atomici

Structura centrala a unui atom este nucleul, care este alcatuit din protoni si neutroni. Acest
nucleu este inconjurat de electroni. Desi toti acesti electroni au aceeasi sarcina si aceeasi masa,
fiecare electron dintr-un atom are o cantitate diferitd de energie. Electronii cu cea mai mica
energie se gasesc cel mai aproape de nucleu, unde forta de atractie a nucleului incarcat pozitiv
este cea mai mare. Electronii cu energie mai mare se gasesc in straturile aflate la distanta mai
mare de nucleu.

Straturi electronice

Tntr-un atom, electronii sunt dispusi in niveluri de energie, sau straturi, in jurul nucleului unui
atom. Electronii care se afla in primul nivel de energie (nivelul de energie 1) sunt cei mai apropiati
de nucleu si vor avea cea mai mica energie. Electronii mai indepartati de nucleu vor avea energie
mai mare. Invelisul de electroni al unui atom poate gdzdui 2n? electroni, unde n este numérul
stratului electronic respectiv. De exemplu, primul strat poate fi ocupat de 2 electroni, cel de-al
doilea strat poate gazdui 8 electroni, cel de-al treilea strat electronic poate fi ocupat cu 18
electroni, samd.

Strat electronic Numar de electroni
1 2

2 8

3 18

4 32

De exemplu, fluorul are numarul atomic Z= 9, ceea ce inseamna ca un atom de fluor neutru are
9 electroni. Primii 2 electroni se gasescin primul strat electronic, iar ceilalti 7 se gasesc in al doilea
strat electronic.

| Configuratia electronicd a unui element arata dispunerea electronilor in straturi si substraturi.

Ocuparea cu electroni a invelisului electronic al atomilor respecta urmatoarele principii:

I. Principiul stabilitatii: in stare fundamentala electronii vor ocupa mai intai nivelele energetice
de energie minima, deci cu stabilitatea cea mai mare.

Il. Principiul excluziunii al lui Pauli: doi electroni dintr-un atom nu pot avea toate cele patru
numere cuantice identice (intr-un orbital exista maximum doi electroni de spin opus).

26



Curs de chimie generald pentru studentii farmacisti

Ill. Principiul multiplicitatii maxime (regula lui Hund): distributia electronilor in orbitalii atomici
de aceeasi energie (degenerati) se face astfel incat numarul electronilor cu spin paralel (necuplati)
sa fie maxim.

1. Principiul stabilitdtii (principiul ocuparii cu electroni a subnivelelor energetice)

Ordonarea energeticd a subnivelelor caracterizate de numerele cuantice n si / este data de regula
sumei (n + /) minima: energia subnivelelor creste paralel cu valoarea sumei (n + /), iar la valori
egale ale acestei sume, energie mai mica are subnivelul caracterizat de o valoare mai mica a
numarului cuantic principal n.

Regula sumei (n + /) minime poate fi ilustrata de schema tablei de sah a lui Goldanski:

Succesiunea ocuparii substraturilor va fi: 1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s 5f d 7p

Il. Principiul excluziunii al lui Pauli arata ca un orbital atomic (Wn,m) poate fi ocupat de cel mult
doi electroni avand spinul opus, iar numarul maxim de electroni dintr-un nivel energetic n este
limitat la:
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2> S h@+1)=2n’

Altfel spus, intr-un orbital existd maximum doi electroni de spin opus.

S=+1)(2 S='1)(2

Electronul de spin pozitiv (s= +1/2) este reprezentat prin 4", iar electronul de spin negativ
(s=-1/2) este reprezentat prin 4.

1. Regula lui Hund stabileste ca pe orbitalii de acelasi tip electronii se dispun in asa fel incat suma
numerelor cuantice magnetice (in modul) sa fie maxima. In consecinta, se populeaza initial
fiecare orbital atomic al subnivelului cu cate un electron de acelasi spin, iar dupa semiocupare se
completeaza orbitalul atomic cu electronul de spin opus.

™~ T T corect | 2p*
™~ ™~ gresit 2p?
™~ T T gresit 2p?

Altfel spus, regula lui Hund afirma ca:

Fiecare orbital dintr-un subnivel este ocupat cu cate un singur electron, apoi se completeaza cu
electronul de spin contrar. Toti electronii din orbitalii ocupati individual au acelasi spin (s= +1/2).
Explicatia este urmatoarea:

1. Electronii sunt incarcati negativ si, ca urmare, se resping reciproc. Electronii tind sa minimizeze
repulsia electron-electron ocupand fiecare cate un orbital, decat impartind un orbital cu un alt
electron.

2. Electronii necuplati din orbitalii ocupati individual au acelasi spin (pozitiv). Daca toti electronii
orbiteaza in aceeasi directie, se intalnesc mai rar decat daca unii dintre ei orbiteaza in directii
opuse.

De exemplu, sd considerdm configuratia electronicd a oxigenului (Zo=8; 1s? 2s? 2p*): avem 2

electroni cuplati in orbitalul 1s, 2 electroni cuplati in orbitalul 2s, iar restul de 4 electroni vor fi
asezati pe orbitalii 2p.
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Respectand regula lui Hund, mai intai se va aseza un electron cu spin pozitiv pe fiecare din cei trei
orbitali p, iar cel de-al patrulea electron va avea spin negativ si va forma o pereche de electroni
pe primul din cei trei orbitali p.

tLor 1 2pt

Formularea configuratiei electronice se face astfel:

- Se indica numerele cuantice n si |I; mai intai se scrie numarul cuantic n, dupa care
urmeaza numarul cuantic secundar I.
- Se noteaza, sub forma de exponent, numarul de electroni

Exemplu: configuratia 1s22s?2p° arata ca in atomul respectiv se gasesc doi electroni in orbitalul
1s, doi electroni in orbitalul 2s si cinci electroni in orbitalii 2p (in total 9 electroni, configuratia
electronica a atomului de fluor; Zr = 9)

Se pot distinge trei tipuri de configuratii electronice:

1. Cele in care electronul distinctiv se afla in stratul exterior, care poate contine 1-8 electroni.
Aceste elemente fac parte din grupele principale ale tabelului periodic.

ns! - grupa | principala

ns? —grupa a ll-a principala
np?! - grupa a lll-a principala
np? - grupa a IV-a principala
np3 - grupa a V-a principala
np* - grupa a Vl-a principala
np° - grupa a Vll-a principald

np® - grupa a Vlll-a principala

Configuratia electronica a elementelor din grupa Vllia fiind cea mai stabild, elementele din
grupele vecine tind s3 dobandeasca configuratia de tip p®. Astfel, elementele grupelor Vlla, Vla si
Va au tendinta de a accepta 1, 2, respectiv 3 electroni pentru a trece la configuratia stabila a
gazului rar din perioada respectiva (caracter electronegativ). Tot astfel se explica si caracterul
electropozitiv al elementelor din grupele Ia, lla si llla, care au tendinta de a ceda 1, 2 respectiv 3
electroni pentru a obtine configuratia stabila a gazului rar din perioada precedenta.
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2. Cele in care electronul distinctiv se gaseste Tn penultimul strat (poate contine 9-18 electroni).
Aceste elemente fac parte din grupele secundare si alcatuiesc grupul metalelor tranzitionale.

Configuratiile electronice ale acestor elemente sunt de tipul ns?(n-1)d*; in ultimul strat n se gdsesc
doi electroni, iar in penultimul strat (n-1) se pot gasi 1-10 electroni d.

3. Cele in care electronul distinctiv se gaseste in antepenultimul strat (poate contine 19-32
electroni).

Aceste elemente formeaza grupa lantanidelor (parioada a 6-a) si grupa actinidelor (perioada a 7-
a).

Scopul configuratiilor electronice

Cand atomii intrd in contact unul cu celalalt, mai intai vor interactiona electronii exteriori ai
acestor atomi (electronii de valenta sau stratul de valentd). Un atom este mai putin stabil (si, prin
urmare, mai reactiv) atunci cand invelisul sau de valenta nu este complet ocupat. Electronii de
valenta sunt in mare parte responsabili pentru comportamentul chimic al unui element.
Elementele care au acelasi numar de electroni de valenta au deseori proprietati chimice similare.
Configuratiile electronice pot prezice, de asemenea, stabilitatea. Un atom are cea mai mare
stabilitate (si, prin urmare, este nereactiv) atunci cand orbitalii sdi sunt complet ocupati. Cele mai
stabile configuratii sunt cele care au niveluri complete de energie. Aceste configuratii apar in
gazele rare. Gazele rare (inerte sau nobile — grupa VIlla) sunt elemente foarte stabile care nu
reactioneaza usor cu niciun alt element.

Pe baza configuratiei electronice a unui element se pot face predictii legate de reactivitatea
acestuia. Astfel, un element este mai reactiv atunci cand stratul electronic de valenta este
incomplet ocupat (va putea accepta/ceda electroni de la alti atomi pentru a-si asigura o
configuratie stabila).
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Proprietati magnetice ale elementelor

Diamagnetism si paramagnetism

De fiecare data cand doi electroni ocupa acelasi orbital, numerele lor cuantice de spin trebuie sa
fie diferite. Ori de cate ori doi electroni sunt cuplati, ei sunt electroni diamagnetici. Atomii cu toti
electronii diamagnetici sunt numiti atomi diamagnetici.

Un electron paramagnetic este un electron neimperecheat/necuplat. Un atom este considerat
paramagnetic daca are chiar si un singur orbital ocupat cu un singur electron. Un atom poate
contine zece electroni diamagnetici, dar atata timp cat are si un electron paramagnetic, este
considerat in continuare un atom paramagnetic.

Atomii diamagnetici resping campurile magnetice. Electronii necuplati ai atomilor paramagnetici
se realinizeaza ca raspuns la campurile magnetice externe si, prin urmare, sunt atrasi de campul
magnetic.

Diamagnetism

De fiecare data cand doi electroni se afla in acelasi orbital, numerele lor cuantice de spin trebuie
sa fie diferite. Cu alte cuvinte, unul dintre electroni trebuie sa fie de spin pozitiv, cus =+ 1/2, in
timp ce celalalt electron este cu spin negativ, s = -1/2. Acest lucru este important atunci cand vine
vorba de determinarea spinului total al electronilor intr-un orbital. Pentru a decide daca spinul
electronilor se anuleaza, se aduna numerele lor cuantice de spin. Ori de cate ori doi electroni sunt
imperecheati intr-un orbital sau spinul lor total este 0, ei sunt numiti electroni diamagnetici.
Spinul electronilor este foarte important in determinarea proprietatilor magnetice ale unui atom.
Daca toti electronii dintr-un atom sunt imperecheati si impart un orbital cu un alt electron, atunci
spinul total din fiecare orbital este zero si atomul este diamagnetic.

Paramagnetism

Electronii necuplati dintr-un orbital se numesc electroni paramagnetici. Prin urmare, un atom
este considerat a fi paramagnetic atunci cand contine cel putin un electron paramagnetic. Asa
cum am mai precizat, un atom poate avea 10 electroni (diamagnetici) imperecheati, dar atata
timp cat are si un electron necuplat (paramagnetic), este considerat un atom paramagnetic.
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1. PROPRIETATI PERIODICE ALE ELEMENTELOR

Electron affinity

lonization energy
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Notiuni de baza
- Raza atomica
- Energia de ionizare
- Afinitatea pentru electron
- Valenta fata de hidrogen
- Valenta fata de oxigen

Scop
- Cunoasterea notiunii de periodicitate
- Evaluarea caracterului metalic/nemetalic al unui element
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Tabelul periodic al elementelor [59]

Formularea actuala a sistemului periodic al elementelor se datoreaza dezvoltarii de-a lungul
timpului a urmatoarelor idei fundamentale:

- Necesitatea gasirii unei clasificari naturale a elementelor chimice

- Existenta unei marimi fundamentale, caracteristica fiecarui element, si comportarea
chimica a elementuluii respectiv

- Recunoasterea periodicitatii elementelor in functie de aceasta marime fundamentala.

Legea periodicitatii a cunoscut doua formulari. Prima apartine lui Mendeleev (sec. XIX) si este
formulata astfel: proprietatile fizice si chimice ale elementelor se repeta periodic, in functie de
masele lor atomice. Moseley (sec. XX) a reformulat legea periodicitatii: proprietatile
elementelor chimice sunt functii periodice ale numarului atomic Z.

Tabelul periodic este alcatuit din 18 grupe —coloanele verticale- (8 grupe principale si 10 grupe
secundare) si 7 perioade (randurile orizontale).

Perioada 1: se gasesc doar 2 elemente, hidrogen (H ) si heliu (He).

Perioada a 2-a: contine 8 elemente (elemente din grupele principale), de la litiu (Li) =
neon (Ne).

Perioada a 3-a: contine 8 elemente (elemente din grupele principale), de la sodiu (Na) >
argon (Ar).

Perioada a 4-a: contine 18 elemente (elemente din grupele principale si secundare), de la
potasiu (K) = kripton (Kr).

Perioada a 5-a: contine 18 elemente (elemente din grupele principale si secundare), de la
rubidiu (Rb) = xenon (Xe).

Perioada a 6-a: contine 32 elemente (dintre care 14 sunt lantanide), de la cesiu (Cs) =
radon (Rn).

Perioada a 7-a: contine 32 elemente (dintre care 14 sunt actinide), de la franciu (Fr) >
oganesson (Og) (Og- element sintetizat).

Observatii

e Grupele tabelului periodic contin elemente care au aceeasi configuratie electronica a
stratului de valenta, avand proprietati fizice si chimice asemanatoare.
e Strat de valenta: stratul electronic ocupat cu electroni cel mai indepartat de nucleu.
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e Electroni de valenta: electronii din stratul de valenta.

e Pentru elementele din grupele 1-12, numarul grupei corespunde numarului electronilor
de valenta.

e Pentru elementele din grupele 13-18, numarul de electroni de valenta se calculeaza prin
diferenta (numarul grupei — 10).

o Electronii de valenta ai unui element din grupele principale sunt electronii din
substraturile ns np (unde n este cel mai mare numar cuantic principal al configuratiei
electronice a elementului respectiv)

e Electronii de valenta ai unui element din grupele secundare sunt electronii din
substraturile ns (n-1)d (unde n este cel mai mare numar cuantic principal al configuratiei
electronice a elementului respectiv)

n tabelul periodic, elementele sunt aranjate in blocuri s, p, d si f in functie de tipurile de orbitali
atomici ai ultimului substrat. De asemenea, grupele primesc notatia ,A” si,,B”. Grupele A contin
elemente in care ultimul substrat este de tip sau p. Grupurile B sunt cele in care exista unul sau
doi electroni in orbitalul s al ultimului strat electronic, iar orbitalii din stratul electronic anterior
sunt partial sau complet ocupati.

Litiul, sodiul si potasiul, elemente din grupa la, au un singur electron in orbitalul lor exterior
(configuratie electronica a ultimului substrat de tip ns'). Beriliul si magneziul, din grupa lla, au doi
electroniin stratul electronic exterior, ns?, in timp ce borul sialuminiul (grupa llla) au trei electroni
in stratul exterior, ns’np?.
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Il.1. Proprietati periodice fizice ale elementelor

Proprietati fizice periodice ale elementelor sunt:
1. Raza atomica si raza ionica
2. Energia deionizare

3. Afinitatea pentru electron

1. Raza atomica

Raza atomica a unui element se calculeaza ca fiind jumatatea distantei dintre nucleele a doi
atomi vecini si identici.

A A

e L)

\‘/d\‘/
raza atomicd = d/2

Razele atomice cresc in grupa cu cresterea numarului de ordine si scad in perioada cu cresterea
numarului de ordine.

raza atomica creste

T

TABEL PERIODIC
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Raza ionica
* Raza anionica (intotdeauna mai mare dacat raza atomului din care provine)

* Raza cationica (intotdeauna mai mica decat raza atomului din care provine)
ntr-o serie izoelectronics, razele ionice scad odata cu cresterea sarcinii ionului:

Ty3- >Tx2- >Tx- >Tx > Ty+ > Ty2+ > Ty3+

Raza atomica si ionica (in picometri)

Grupa |IA Grupa lIA Grupa lllA Grupa VIA  Grupa VIIA
Li‘z‘ Li Be‘ Be|B"* B O" O“7F ‘» F~
90 ’13459‘ 90[41  82(73 -’12571 ’ 119
Na'|» Na Mg‘ Mg Al"; AllS A SZCI @ Cl-
116 "’154 86 ’130 6848 102 t’l?O 99 ,167
K* @ K|Ca’ze Ca|Ga’ Ga|Se g Se?’(Br gm. Br-

152 -’196 114 ’174 76 126[116 ’184 114"182

Rb* gme. Rb|Sriige. Sr(In* In|Te gu Te2l mw i

166 ’211 132 “192 94 144[135 -’207 133 ‘206

Figura 17. Razele atomilor neutri, cationilor si anionilor elementelor din grupele Ia, lla, llla, Via,
Vlia[20]

Cationul, care este un ion cu o sarcina pozitiva, are prin definitie mai putini electroni decat
protoni. Pierderea unui electron va avea drept consecinta o modificare a razei atomice in
comparatie cu atomul neutru. Astfel, va avea loc o scadere a dimensiunii atomice, deoarece acum
exista mai putini electroni pe care protonii trebuie sa fi atraga inspre nucleu si va avea ca rezultat
o atractie mai puternica a electronilor.

Un anion, pe de alta parte, va avea o dimensiune mai mare decat cea a atomului neutru (din
cauza electronului/electronilor suplimentari). Numarul mai mare de electroni exteriori va
determina o forta de atractie mai scazuta a nucleului, implicit si o crestere a razei.
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° proton

electon

Notatie H* H H
Clasificare cation atom neutru anion
Numar de 1 1 1

protoni
Numar de 0 1 2
electroni
Sarcina +1 0 -1

2. Energia de ionizare reprezinta energia minima consumata la indepartarea unui electron dintr-
un atom in faza gazoasa: [59]

E— E*+e; EifeV)

» cea mai mare energie de ionizare o au elementele cu configuratii stabile (gazele rare)

» cea mai mica energie de ionizare o au metalele alcaline

Exceptii: E; (Illa) < E; (11a) si Ei (VIA) < E; (Va) (datorate stabilitatii substraturilor s2 (1la) si p3 (Va))

| Energia de ionizare creste odata cu cresterea sarcinii nucleare efective Z.

energia de ionizare creste

|- —

TABEL PERIODIC

Efectul de ecranare si sarcina nucleara efectiva

Efectul de ecranare, aproximat prin sarcina nucleara efectiva, se datoreaza electronilor
interiori care se interpun intre electronii de valenta si nucleu.
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Efectul de ecranare descrie scaderea fortei de atractie dintre un electron si nucleu in orice
atom cu mai mult de un strat electronic. Cu cat sunt mai multe straturi electronice, cu atat este
mai mare efectul de ecranare asupra electronilor exteriori. In atomul de hidrogen, care are doar
un electron, forta neta asupra electronului este la fel de mare ca atractia electrica din nucleu. Cu
toate acestea, atunci cand sunt implicati mai multi electroni, asupra fiecarui electron (din stratul
n) se exercitd nu numai atractia electromagnetica din nucleul incarcat pozitiv, ci si fortele de
respingere de la alti electroni din straturile electronice 1->(n-1). Acest lucru face ca forta
electrostatica neta asupra electronilor din straturile exterioare sa fie semnificativ mai mica. Prin
urmare, acesti electroni nu sunt legati la fel de puternic ca electronii mai apropiati de nucleu.

I Efectul de ecranare explica de ce electronii stratului de valenta sunt mai usor de indepartat
dintr-un atom.

Calculul sarcinii nucleare efective (Z.f)

« Intr-un atom, nucleul acestuia (sarcind pozitivd) manifestd o fortd de atractie
electrostatica fata de straturile electronice (sarcina negativa).

* 1n cazul atomilor cu mai multi electroni, straturile electronice interioare “ecraneaza” forta
de atractie electrostatica exercitata de nucleu asupra electronilor din stratul de valenta.

+ Tn acest caz, sarcina nucleard pozitivd care se manifesta asupra electronilor este sarcina
nucleara efectiva Z.s:

Zes=Z-0 (o-—constanta de ecranare)

Calculul constantei de ecranare (o)

- se bazeaza pe regulile formulate de Slater

1. Se scrie configuratia electronica a elementului pentru care se calculeaza Z+.

2. Se scrie configuratia electronica sub urmatoarea forma (electronii din substraturile s si p se
considera ca facand parte din acelasi grup):

(1s) (2s, 2p) (3s, 3p) (3d) (4s, 4p) (4d) (4f) (Ss, 5p) . . .

3. Se identifica substratul din care face electronul distinctiv si se ignora toate substraturile
exterioare (aflate la dreapta substratului respectiv).
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4. Daca electronul distinctiv se gaseste intr-un orbital s sau p se tine cont de urmatoarele reguli:

- Electronii din acelasi substrat contribuie la ecranare cu 0.35, exceptie electronii din 1s,
care ecraneaza cu 0.30;

- Electronii din substratul (n-1) ecraneaza cu 0.85;
- Electronii din substraturile mai indepartate de (n-1) ecraneaza cu 1.0

5. Daca electronul distinctiv se gaseste intr-un orbital d sau f se tine cont de urmatoarele reguli:
- Electronii din acelasi substrat contribuie la ecranare cu 0.35;

- Electronii din toate straturile anterioare ecraneaza cu 1.0

Electron Alti electroni din Electronii din Electronii din Electronii din grupe
aceeasi grupa (ns np) grupe cu numar Cu numar cuantic <
> cuantic (n-1) (n-1)
[1s] 0.30 - - -
[ns, np] 0.35 - 0.85 1
[nd] sau [nf] 0.35 1 1 1

3. Afinitatea pentru electron (Ac) reprezinta energia degajata sau absorbita la acceptarea unui
electron in stratul de valenta si transformarea unui atom in ion negativ: [59]

E+e>F
n cadrul aceleiasi perioade, afinitatea pentru electron creste odatd cu cresterea lui Z.

n cadrul aceleiasi grupe, afinitatea pentru electron creste odats cu sciderea lui Z.

afinitatea pentru electron creste

[ e B —

N

TABEL PERIODIC
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11.2. Proprietati periodice chimice ale elementelor

1. Caracterul metalic (electropozitiv) [59]

Caracterul electrochimic reprezinta proprietatea elementelor de a accepta sau ceda electroni,
transformandu-se in ioni (anioni, respectiv cationi) si variaza periodic.

Caracterul electropozitiv (metalic) al elementelor subliniaza tendinta acestora de a ceda
electroni, forménd ioni pozitivi.

- Creste odata cu scaderea energiei de ionizare

- Crestein grupa de susin jos (o data cu cresterea lui Z) siin perioada de la dreapta la stanga
(odata cu scaderea lui Z si a numarului de electroni cedati).

- Astfel, cel mai pronuntat caracter metalic (electropozitiv) il vor avea elementele din grupa
1 (la), respectiv din perioadele mari.

Metalele sunt ordonate in sensul descrescator al caracterului electropozitiv in seria activitatii
metalelor, in care tendinta atomilor metalici de a ceda electroni este comparata folosind drept
etalon tendinta atomului de hidrogen de ceda electroni:

K Ba Ca Na Mg Al Mn Zn Cr Fe Ni Sn Pb H Cu Hg Ag Pt Au
| || )
| |

mai reactive decat H mai putin reactive decat H

! Un caracter electropozitiv pronuntat determina o reactivitate chimica mai mare metalului
respectiv.

2. Caracterul electronegativ (nemetalic) al elementelor subliniaza tendinta acestora de a
accepta electroni, formdnd ioni negativi.

- Creste odata cu cresterea afinitatii pentru electron;

- Crestein grupa de josin sus (o data cu scaderea lui Z) si in perioada de la stanga la dreapta
(odata cu cresterea lui Z si a numarului de electroni acceptati).

- cel mai pronuntat caracter nemetalic (electronegativ) il vor avea elementele din grupa 17
(Vlla), respectiv din perioadele mici.
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Astfel, fiecare perioada incepe cu un element cu caracter metalic pronuntat si se incheie cu un
element cu caracter puternic nemetalic (facand exceptie de gazele rare). Ca urmare, metalele
se gasesc asezate Tn grupele principale spre partea din stanga jos a tabelului periodic, iar
nemetalele sunt asezate in grupele principale, in partea din dreapta sus a sistemului periodic.

e Observatie 1: grupele secundare sunt alcatuite exclusiv din metale.

e Observatie 2: cu cat doua elemente sunt mai opuse din punct de vedere al caracterului
electrochimic (cu cat sunt mai indepartate intre ele in sistemul periodic), cu atat este mai
mare tendinta acestora de a forma combinatii chimice.

Numar atomic— 6 metale =
Simbol — C nemetale =3
[ semimetale @

1 ?
103 |[ 104 |[ 105

JiE PR TER T TR TR Tl
EERERER

Lantanide

Actinide

Periodicitatea proprietatilor chimice se manifesta in compozitia combinatiilor chimice, unde
hotaratoare sunt valentele (starile de oxidare) ale elementelor participante.

3. Valenta maxima fata de oxigen

Valenta maxima fata de oxigen a elementelor este aceeasi in cadrul aceleiasi grupe a sistemului
periodic; ea este egala cu numarul grupei si creste de 1 (elementele grupei la) pana la 7
(elementele grupei Vlla). Gazele rare (elementele grupei Vllla) nu formeaza combinatii cu

oxigenul.

Grupa principala a tabelului Vlila Vilia
periodic

Formula oxizilor superiori E.Os EO; EOs EO; EO7 -
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4. Valenta fata de hidrogen

Valenta fata de hidrogen creste de la 1 la 4 pentru elementele din grupele principale la-IVa si
scade apoi de la 3 pana la 1 pentru elementele din grupele principale Va-Vlla.

Grupa principala a tabelului IVa Va Via Vila | VIlIa
periodic
EHs EHs EHs HE

Formula combinatiilor ({TW EH EH> HE -
hidrogenul

- Daca E = metal, combinatiile chimice cu hidrogenul se numesc hidruri.
- Daca E = nemetal, combinatiile chimice cu hidrogenul se numesc acizi.

5. Starea de oxidare (maxima si minima)

Stare de oxidare (S.0.) = numarul total de electroni care au fost cedati de catre un element (S.O.
pozitiva) sau acceptati de catre un element (S.0. negativa) in combinatia chimica respectiva.

Elementele au stare de oxidare pozitiva in combinatii chimice cu alte elemente cu caracter
electronegativ mai pronuntat (pot ceda acestora electronii de valenta).

Principalele stari de oxidare ale elementelor din grupele Ia-Vllia:
H
st > s0(SO=+1)

s' > 2 (S0=-1)

Grupa la

st = s%(SO=+1)
Grupa lla

s2 > s9(SO=+2)
Grupa llia

s?2pt > %0 (SO=+3)
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Grupa IVa

s?2p? > s%° (SO=+4) (SO max)
s?2p? > s%p® (SO=-4) (SO min)

Grupa Va

s2p3 > s%° (SO=+5) (SO max)
s2p3 > s%p® (SO=-3) (SO min)

Grupa Via

s2p* > s%° (SO=+6) (SO max)
s2p* > s?p® (SO=-2) (SO min)

Grupa Vlia

s2p° - s%° (SO=+7) (SO max)

s%2p® > s2pf (S0=-1) (SO min)

Observatii

1. SO max = numarul grupei principale respective

2. SO min = numarul grupei principale negative — 8 (doar pentru semimetale si nemetale)

3. Metalele au intotdeauna stare de oxidare pozitiva (vezi SO a elementelor din grupele Ia-
lla)
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IIl.  LEGATURA CHIMICA

Notiuni de baza
- Structuri Lewis
- Formarea legaturii ionice
- Regula octetului
- Compusi covalenti: geometrie, polaritate
- Moment de dipol

Scop
- Scrierea corecta a structurilor Lewis
- Stabilirea tipului de legatura intre doua elemente, ionica sau covalenta
- Stabilirea naturii legaturii in functie de electronegativitatea elementelor
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Legatura chimica

* Transformarile chimice ale atomilor sunt datorate tendintei acestora de a-si modifica
stratul exterior de electroni, astfel incat sa dobandeasca configuratie stabild de gaz rar.

* Configuratia electronica a gazelor rare este foarte stabild. Cu exceptia atomului de heliu,
al carui invelis electronic este format din doi electroni (dublet, 1s2), la toate celelalte gaze
rare atomii contin in stratul electronic exterior opt electroni (octet, s?p°®).

Legatura chimica se formeaza prin interactiunea dintre electronii din straturile exterioare ale
atomilor (electroni de valenta).

Formarea legaturii chimice se bazeaza pe regula octetului: octetul de electroni reprezinta cea
mai stabild configuratie electronica, specifica elementelor din grupa Vllla. Atomii celorlalte
elemente isi vor modifica structura invelisului electronic prin transfer sau punere in comun de
electroni, astfel incat sa devina identice cu acelea ale elementului cel mai apropiat din grupa Vllia.

! Exceptie: atunci cand unul dintre cei doi atomi care formeaza legatura chimica este hidrogenul,
acesta va realiza configuratia stabila de dublet.

Legatura chimica poate lua nastere in doua moduri: prin transfer de electroni (legatura ionica)
sau prin punere in comun de electroni (legatura covalenta).

I1l.1. Legatura ionica

Legatura ionica se realizeaza prin transfer de electroni de la atomi care cedeaza usor electroni
spre atomi care accepta usor electroni suplimentari in invelisul lor, transformandu-se in ioni.
Astfel, legaturile ionice necesita un donor de electroni (metal) si un acceptor de electroni
(nemetal). [59]

Metale: elementele din grupele la, lla si llla, elementele din grupele secundare (metalele
tranzitionale).

Nemetale: indeosebi elementele din grupele Vla si Vlla.

ITn legiturile ionice, metalul pierde electroni si se transforma in cation (ion incarcat pozitiv),
in timp ce nemetalul accepta electronii si se transforma in anion (ion incarcat negativ).

Exemple

Fie compusii formati de:

a) Na (element din grupa la) si Cl (element din grupa Vlla). Atomul de Na cedeaza electronul de
valenta atomului de clor, formandu-se cationul de sodiu si anionul clorului.
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Legatura ionica

V..
@:9:

Figura 18. Legdtura ionicd [21]

b) Mg (element din grupa Ila) si Cl (grupa Vlla)

Atomul de Mg cedeaza cei doi electroni de valenta atomilor de clor. Fiecare atom de clor accepta
cate un electron, deci sunt necesari doi atomi de clor pentru a accepta cei doi electroni cedati de
magneziu. Atomul care cedeaza electroni va avea o sarcina pozitiva egala cu numarul de

eelectroni cedati, iar atomul care accepta electroni va avea o sarcind negativa egala cu numarul
de electroni acceptati.

. Cl 2

=

e e
L -

.CIO

c) Mg (grupa lla) si O (element din grupa Vla)
n acest caz, atomul de magneziu cedeaza cei doi electroni de valenta oxigenului, transformandu-

se intr-un cation bivalent (cu doua sarcini pozitive). Prin acceptarea celor doi electroni, atomul
de oxigen dobandeste configuratia de octet si se transforma in anionul 0%,

>

Mg - 0O: mmm) wMg> O

Astfel, putem spune ca legatura ionica:
* genereaza doi ioni de sarcini contrare (un cation si un anion).
* sarcinile anionului si cationului corespund cu numarul de electroni cedati sau primiti.
* sarcina globala a compusului astfel format trebuie sa fie egala cu zero.
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111.2. Structuri Lewis

* Structurile Lewis sunt diagrame care prezinta legaturile dintre atomii care alcatuiesc o
moleculd, precum si perechile de electroni neparticipanti ai fiecarui atom din acea
molecula.

* Atomii unei molecule pot pune in comun doi electroni formand o legatura simpla; prin
punerea in comun a patru electroni se formeaza o legatura dubla, iar prin punerea in
comun a sase electroni se formeaza o legatura tripla.

* Electronii care nu sunt implicati in formarea unei legaturi se numesc electroni
neparticipanti.

* Electronii de valenta ai atomilor sunt reprezentati sub forma de puncte.

* Elementul central este cel care are caracter electronegativ mai putin pronuntat

Ia A A IVa Va Via Vlila Vil
ns! ns? ns?np! ns?np? ns?np3 ns?np* ns?np°® ns?np®
o * L ] L N L N L N -
L N ® L
e C o e Ne 02 ¢ C o], ™
Na Mg ":I ¢ . . . . e Ar o
. e

Structura Lewis ideala este caracterizata prin:

- existenta exclusiva a perechilor de electroni

- realizarea octetului la fiecare atom (cu exceptia hidrogenului, unde vom avea dublet)

Exemplu: fie molecula H,O. Atomul de oxigen (cu sase electroni exteriori) pune in comun doi
dintre acesti electroni cu electronul atomului de hidrogen, formandu-se astfel doua legaturi
simple O-H. Prin punerea in comun a electronilor, atomul de oxigen obtine configuratia de octet,
iar atomii de hidrogen pe cea de dublet. Electronii atomului de oxigen care nu sunt pusi in comun
cu atomul de hidrogen (deci nu participa la formarea de legaturi) se numesc electroni
neparticipanti.

H:O:H

Structura Lewis a H,O

* *
[ ] [ ]

Tn molecula de ap4, atomul de oxigen are doud
perechi de electroni neparticipanti.
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I1l.3. Legatura covalenta

* Legdatura covalenta se realizeaza prin punerea in comun a electronilor celor doi atomi
[59].

* Legatura covalenta apare intre elementele care au electronegativitate si afinitate pentru
electroni asemanatoare (intre doua nemetale sau un nemetal si semimetal) [59].

* Daca doi atomi au afinitati pentru electron asemanatoare, niciunul dintre acestia nu va
avea tendinta de a-i ceda; in schimb, ii vor pune in comun pentru a-si realiza configuratia
stabila de octet [59].

Fie compusul PCls. (P —element din grupa Va avand 5 electroni de valenta, Cl — element din grupa
Vlla, avand 7 electroni de valentd). Atomul central de P pune in comun cate un electron cu cei 3
atomi de Cl, formand 3 legaturi simple P-Cl. Atomul central de fosfor va avea o pereche de
electroni de electroni neparticipanti, iar fiecare din cei trei atomi de clor va avea cate trei perechi
de electroni neparticipanti.

°00 °°°
Cle P e Cl oo oo
° ]
o0 oo' : °°Cl° P °°CL:
o
° °a®
cac ®o0®
o0

Legatura covalenta apare si in cazul moleculelor formate din atomi identici (X2).

De exemplu, in molecula de hidrogen fiecare dintre cei doi atomi isi pun Tn comun electronul,
obtinand astfel configuratia stabila de dublet.

H:H

H H-H

Figura 19. Legdtura covalentd in molecula H; [22]
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:F

Ji F-F

Figura 20. Legdtura covalentd in molecula F; [23]

De asemenea, in molecula de fluor (atomul de fluor are sapte electroni de valentad) fiecare dintre
cei doi atomi va pune in comun cate un electron, obtinandu-se astfel o legatura covalenta simpla
fluor-fluor (F-F). Cei sase electroni disponibili fiecarui atom de fluor, care nu sunt implicati in
formarea legaturii simple F-F, sunt electroni neparticipanti. Astfel, putem spune ca fiecare atom
de fluor din molecula are trei perechi de electroni neparticipanti [59].

Alte exemple legaturi covalente sunt redate in figurile de mai jos:

H
:N:H
H

Figura 21. Structura Lewis a amoniacului si legdturile chimice din NH3 [24]

~

‘N

~

esianiian

n cazul moleculei de amoniac, trei din cei cinci electroni de valentd disponibili ai azotului vor fi
pusi in comun cu electronul din atomul de hidrogen; se obtin astfel trei legaturi simple N-H, iar
atomului de azot ii raman o pereche de electroni neparticipanti.

(a) molecula de Oy; fiecare atom de oxigen pune in comun cate doi electroni, obtindndu-se astfel
o legatura dubla intre cei atomi si cate patru electroni neparticipanti per atom;

(b) molecula de H,0; atomul de oxigen pune in comun cate un electron cu cei atomi de hidrogen,
formandu-se doua legaturi simple O-H;

(c) molecula de HCI; fiecare din cei doi atomi pune in comun cate un electron, formandu-se o
legatura simpla H-Cl;

(d) molecula de CO;; atomul de carbon pune in comun toti cei patru electroni (cate doi pentru
fiecare atom de oxigen, obtindndu-se doua legaturi duble C=0);
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(e) molecula de N»; atomii de azot pun in comun cate trei electroni, obtinandu-se o legatura tripla
N=N;

(f) molecula de NO; cei doi atomi pun in comun cate doi electroni, obtinandu-se o legatura dubla
N=0.

Figura 22. Legdturi covalente [25]

Caz particular 1 — compusii hidrogenului
* Compusii cu metale (hidrurile metalice) au caracter ionic (NaH, MgH,, etc).

* Compusii cu nemetale sau semimetale au caracter covalent (BHs3, NH3, H,0, HCI, HF,
H.S, etc)

Caz particular 2 — acizi Lewis si baze Lewis

* Acid Lewis: un compus al carui atom central nu si-a format octetul de electroni (are deficit
de electroni, avand astfel capacitatea de a accepta electroni).

Exemple: compusii de tipul EX3, unde E este un element din grupa llia

* Baza Lewis: un compus al carui atom central are cel putin o pereche de electroni
neparticipanti (are exces de electroni, avand astfel capacitatea de a ceda electroni).
Exemple: NHs, SF4

Formarea legaturilor de tip ionic sau covalent este sumarizata in figura de mai jos; o legatura
ionica presupune un caracter opus al celor doua elemente (elelctropozitiv si electronegativ), in
timp ce legatura covalenta implica doua elemente cu caracter electronegativ [59].
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Legatura covalenta

Legatura covalenta

\ N\

Is [Ils [Wig [ Vs | Vs | VIs | VIls | VIlls | VIIlg | VIllg [ Isg | Ig [ Ols [ IVa | Va | VIa | VIIs [ VIILs

He

Legatura ionica

Legenda

Metal

Semimetal

Nemetal

Compusi ionici
- Solide cristaline alcatuite din
ioni
- Puncte de topire mari
- Puncte de fierbere mari

- Buni conductori de
electricitate Tn topitura sau
solutie apoasa

- SolubiliTn apa
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Compusi covalenti

gaze, lichide sau solide alcatuite din molecule
Puncte de topire scazute
Puncte de fierbere scazute

Slabi conductori de electricitate (indiferent de
faza)

Putin solubili in apa
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Predictia geometriei compusilor covalenti

Predictia geometriei compusilor covalenti se face cu ajutorul numarului steric.

Numarul steric (NS) = numarul de atomi legati de atomul central + numarul perechilor de
electroni neparticipanti ai atomului central

Hibridizare Numar steric Geometrie
sp 2 J—'-)
sp? 3

sp 4

sp3d 5

sp3d? 6

spid3 7

Numar steric (PCl3)=3+1=4
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La stabilirea geometriei unui compus nu se face distinctie intre legaturile simple, duble sau
triple.

Exemple

* Geometrie liniara (NS = 2): CO,, BeCl,

180°
R

* Geometrie trigonala (NS = 3): SOs, BF3

}W_~
N

* Geometrie tetraedrica (NS = 4): CHs, PCls, H,0O

* Geometrie trigonal-bipiramidala (NS = 5): PCls, AsFs

* Geometrie octaedrica (NS = 6): SFs, IFs
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111.3.1. Legatura covalenta. Metoda legaturilor de valenta
Formarea legaturii chimice poate fi explicata prin:

- metoda legaturilor de valenta
- metoda orbitalilor moleculari

Metoda legaturilor de valenta

e Are la baza combinarea liniara a orbitalilor atomici.

e Premisa: o legatura chimica (simpla) se poate forma prin punerea in comun a unei
perechi de electroni.

e Obtinerea perechii de electroni are loc prin suprapunerea unui orbital atomic de la
fiecare din cei doi atomi participanti la formarea legaturii, cu mentiunea ca suprapunerea
orbitalilor se realizeaza fara deformarea acestora.

e Suprapunerea orbitalilor este conditionata geometric; orbitalii atomici de energie
apropiata si simetrie concordanta trebuie sa se apropie pe o directie perfect definita
(acolo unde se gaseste maximul densitatii de probabilitate a aflarii electronului). Astfel,
apare fenomenul de hibridizare al orbitalilor atomici.

I Atomii elementelor din perioada a 2-a au electronii de valenta in orbitali de energii si forme
diferite: 2s si 2p. Niciunul dintre acestia nu poate realiza o punere in comun completd a
electronilor, configuratia optima realizdndu-se atunci cand are loc o combinare a orbitalilor 2s si
2p. Orbitalii astfel formati se numesc orbitali hibrizi, iar fenomenul se numeste hibridizare.

I Fenomenul de hibridizare apare exclusiv la formarea legaturilor covalente.

a. Hibridizarea sp?

2p
Orbitali hibrizi sp?

2s
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Se obtin 4 orbitali hibrizi sp® (de aceeasi energie). Orbitalii hibrizi formati se compun din % orbital
s si % orbital p. Orbitalul s isi va mari energia cu % din diferenta de energie dintre cele doua
nivele, iar energia orbitalului p scade cu % din diferenta de energie dintre cele doua nivele.

electroni electroni
i2p 2p 2p neparticipanti  de legéturd
E3
i ke, i

1sp° sp® sp® sp?

orbitali hibrizi

orbitali atomici

Figura 23. Hibridizarea sp® a H,0 [26]

b. Hibridizarea sp?

E Orbital atomic p

v

2p

Orbitali hibrizi sp?

2s

Se obtin 3 orbitali hibrizi sp? (de aceeasi energie) si 1 orbital atomic nehibridizat p. Orbitalii hibrizi
formati se compun din 1/3 orbital s si 2/3 orbital p. Orbitalul s isi va mari energia cu 2/3 din
diferenta de energie dintre cele doua nivele, iar energia orbitalului p scade cu 1/3 din diferenta
de energie dintre cele doua nivele.

c. Hibridizarea sp

Se obtin 2 orbitali hibrizi sp (de aceeasi energie) si 2 orbitali atomici p. Orbitalii hibrizi formati se
compun din % orbital s si %2 orbital p. Orbitalul s isi va mari energia cu % din diferenta de energie
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dintre cele doua nivele, iar energia orbitalului p scade cu % din diferenta de energie dintre cele
doua nivele.

Orbitali atomici p

e

2p

Orbitali hibrizi sp

2s
Elementele din perioada a 3-a, care au si orbitali de tip d, pot forma orbitali hibrizi in care sunt
implicati si acestia (maximum 3 orbitali d).
d. Hibridizarea sp3d
Se obtin 5 orbitali hibrizi sp3d, 4 orbitali d rdimanand nehibridizati. Geometria obtinut3 este de

tip trigonal-bipiramidala.

Orbitali atomici d

E 3d

Orbitali hibrizi spd

3s
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e. Hibridizarea sp3d?

Se obtin 6 orbitali hibrizi sp3d?, 3orbitali d ramanand nehibridizati. Geometria obtinutd va fi
octaedrica.

Orbitali atomici d

3p

Orbitali hibrizi sp3d?

3s

f. Hibridizarea sp3d3®
Se obtin 7 orbitali hibrizi sp3d3, 2 orbitali d rimanand nehibridizati. Geometria obtinut3 este de
tip pentagonal-bipiramidala.

Orbitali atomici d

E | 3d

3p

Orbitali hibrizi sp3d?

3s
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! Legaturile covalente pot fi de tip o sau m.

Legatura o (sigma)

- Se stabileste intre oricare din orbitalii atomici, deoarece este necesara suprapunerea
unui singur lob de la fiecare orbital

| Orbitalii hibrizi pot participa doar la formarea de legaturi sigma (din cauza formei asimetrice).

Densitatea de probabilitate a gasirii electronilor este maxima pe directia suprapunerii orbitalilor,
iar aceasta este directia de orientare a lobului, deci legatura sigma este orientata in spatiu.

Formarea legaturii (J

OO(I)OO?I)OOC()DODO

sp"-s

DOOOOOG:DOOC%I%O

Figura 24. Formarea legdturii sigma [27]

Legdtura 1t (pi)

Legatura m se realizeaza atunci cand se suprapun doi lobi de la fiecare orbital atomic.

- Poate fi formata prin interactiunea orbitalilor p-p, p-d si d-d.

- Pentru a forma o legatura m, cei doi orbitali p trebuie sa se apropie pe o directie
perpendiculara pe axele lor.

- Pentru a forma o legatura m, cei doi orbitali d trebuie sa se apropie pe o directie din planul
lor.

- Pentru aforma o legatura m, un orbital p si un orbital d trebuie sa se apropie pe o directie
din planul orbitalului d si perpendiculara pe orbitalul p.

PrPr Pa-dy plan nodal dyed

Figura 25. Formarea legaturii pi [28]
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111.3.2. Legatura covalenta. Metoda orbitalilor moleculari

Formarea legaturii chimice poate fi explicata prin:

- metoda legaturilor de valenta
- metoda orbitalilor moleculari

Metoda orbitalilor moleculari se bazeaza pe descrierea cuanto-mecanica a functiilor de unda
asociate moleculelor. Conform acesteia, electronii sunt delocalizati in moleculd, nu sunt direct
asociati unui anume atom sau unei legaturi. Astfel, orbitalii atomici (O.A) interactioneaza

formand noi orbitali, numiti orbitali moleculari (0.M).

Orbitali atomici

— descriu pozitia si energia electronilor in atomi

Orbitali moleculari — descriu pozitia si energia electronilor in molecule

Orbitali moleculari — nu sunt localizati unui anume atom, sunt extinsi

Formarea orbitalilor moleculari are loc prin combinarea celor doi orbitali atomici (interferenta

celor doua functii de unda).

Interferenta constructiva

Interferenta distructiva

SV
N\
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>
>
>
>

VVV VYV

VvV VvV V V \V
ANVANYANYANYA
\VARVARVERVERV/ \VARVERVERV/

Figura 26. Interferenta a doud unde [29]

D
D
D
D

JANYANYANYA
vV VvV V VvV

D
D
D
D

n cazul unei interferente constructive, se va forma un orbital molecular de legitura (0.M.L), de
energie mai scazuta decat cea a orbitalilor atomici initiali.

Tn cazul unei interferente distructive, se va forma un orbital molecular de antilegitura (0.M.A.L),
de energie mai inalta decat cea a orbitalilor atomici initiali.

! Numarul orbitalilor moleculari obtinuti trebuie sa fie egal cu suma orbitalilor atomici ai
celor 2 atomi.

suprafata nodala

@ @ orbital molecular de antilegatura

orbital molecular de legatura

O1s

Figura 27. Formarea orbitalilor moleculari ai H; [28]
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o1s (orbital molecular de legaturd, obtinut prin insumarea 0.A) corespunde interferentei
constructive a functiilor de unda.

.
H*s H*

. O )

I Interferenta constructiva: densitate electronica ridicata intre cele 2 nuclee, ceea ce face ca
energia O.M. sa scada. Atractia electrostatica electron — nuclee reduce repulsiile dintre cele 2
nuclee (incarcate pozitiv).

o*1s- orbital molecular de antilegatura, electronii se gasesc in afara spatiului dintre cele 2 nuclee,
ceea ce permite stabilirea unor forte de repulsie intre cele 2 nuclee incarcate pozitiv.

H* + ¢
A H B

Din acest motiv, orbitalul 6* are o energie mai mare decét cea a orbitalilor atomici 1s.

Diagrama energetica a moleculei H; este redata in figura urmatoare:

orbital
orbital atomic molecular orbital atomic

Energie
/’/
N

Figura 28. Diagrama energeticd a moleculei de hidrogen [30]
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Ocuparea cu electroni a orbitalilor moleculari se bazeaza pe aceleasi principii care stau la baza
ocupadrii cu electroni a invelisului electronic:

v’ Orbitalii moleculari se ocupa in ordinea cresterii energiei
v" Un orbital poate fi ocupat de maximum doi electroni de spin contrar

v" 1n cazul orbitalilor de energii egale, se asazi mai intai cate un electron pe fiecare orbital

Ordinul de legatura

Ordinul de legatura (multiplicitatea legaturii) reprezinta numarul efectiv de legaturi realizate de
atomi in molecula.

1
OL==(n—n*
2( )

n —numarul de electroni de pe OML

n* - numarul de electroni de pe OMAL

Pot fi intalnite urmatoarele situatii:
0O.L. =0 - molecula nu exista

0.L.=1, 2,3 - molecula stabila
0.L.=0.5, 1.5, 2.5 - molecula instabila

Diagramele energetice ale moleculelor diatomice din perioada 1 sunt redate in figurile de mai
jos:

H.* (ordin de legatura 0.5)

Figura 29. Diagrama energetica a moleculei H»* [31]

62



Curs de chimie generala pentru studentii farmacisti

Hey* (ordin de legatura 0.5)

He He," He*

Figura 30. Diagrama energeticd a moleculei He,* [32]

He; (ordin de legatura 0)

Figura 31. Diagrama energeticd a moleculei He; [32]
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Molecule diatomice (perioada a 2-a)

Prin combinarea liniara a doi orbitali atomici 2s se vor obtine doi orbitali moleculari: 625 si 6%2s.

Prin combinarea liniara a sase orbitali atomici 2p se vor obtine sase orbitali moleculari: doi orbitali
de tip sigma (o2p si 0*2p) si patru orbitali de tip pi (doi orbitali mzp si doi orbitali t*2p).

+ i £ b 2

O + e

3
3

+
@
I

@0 @ 0

S OD® o

Figura 32. Formarea orbitalilor moleculari sigma si pi din orbitalii atomici de tip p [33]

oo + OC@®

Diagrama energetica a elementelor din perioada a 2-a, blocul p, este redata in figura urmatoare:

Figura 33. Diagrama energeticd a elementelor din perioada a 2-a, blocul p [34]
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S& consideram diagrama O, Configuratia electronicd a atomului de oxigen este 1s? 2s? 2p*%; vom
discuta despre electronii din stratul de valentd, 2s2 2p*. Cei 12 electroni ai moleculei O, vor fi
aranjati astfel: cate o pereche de electroni ocupa orbitalii moleculari o2s, 6*2s, 02, si cei doi orbitali
Tp, iar cei 2 electroni ramasi vor ocupa fiecare cate un orbital *;p.

orbital atomic orbital molecular orbital atomic

Figura 34. Diagrama energeticd a moleculei de oxigen [35]

Legaturile covalente pot fi:
- Nepolare: intre doi atomi de acelasi fel

- Polare: intre doi atomi diferiti, cand are loc deplasarea electronilor de legatura catre
atomul mai electronegativ

- Coordinative: un atom care are o pereche de electroni neparticipanti o cedeaza unui
atom cu deficit de electroni.
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Polaritatea legaturilor covalente

in cazul unei legituri covalente intre doi atomi de acelasi tip (care vor avea aceeasi
electronegativitate), electronii acelei legaturi vor fi egal distribuiti intre cei doi atomi (molecula
nepolara).

Tn cazul unei legaturi covalente intre doi atomi cu electronegativitate diferitd, va rezulta o
delocalizare a electronilor - sarcini partial pozitive, respectiv partial negative pentru cei 2 atomi
(apare astfel un moment de dipol).

Moment de dipol
Fie molecula diatomica AB, in care atomul B este mai electronegativ decat atomul A.
Molecula va fi polarizata astfel:
+90 -0
A » B

u=05-d(AB), unde: u—moment dipol (Debye); § — sarcina partiald; d(AB) — lungimea legaturii AB

» Momentul de dipol este o marime fizica vectoriala asociata unei distributii spatiale
polarizate a sarcinilor electrice.

> Tn majoritatea moleculelor putem vorbi despre un pol incircat pozitiv si un pol opus, cu
sarcina partiala negativa.

» Momentul dipol al unei astfel de molecule este egal cu suma vectoriald a momentelor

dipol ale tuturor legaturilor din molecula si se va simboliza astfel:

Observatii
* Daca o molecula este simetrica, vectorii momentelor dipol ale legaturilor polare se vor
anula reciproc - molecula nepolara.
* Daca intr-o molecula caracterizata de una din cele 7 tipuri de geometrii prezentate
anterior atomul central are cel putin o pereche de electroni neparticipanti, molecula va
fi polara.
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Legatura coordinativa

- Apare atunci cand legatura intre doi atomi se face prin intermediul unei perechi de
electroni care provine de la un singur atom.

Legatura covalenta care se formeaza cu o pereche de electroni provenita de la un singur atom se
numeste legaturda coordinativa. Atomul sau ionul care cedeaza perechea de electroni
neparticipanti se numeste donor, iar atomul sau ionul care accepta aceasta pereche de electroni
se numeste acceptor.

Prin urmare, legatura coordinativa poate lua nastere atunci cand donorul are o pereche de
electroni neparticipanti si acceptorului i lipsesc doi electroni pentru completarea stratului de
electroni.

N H
] b'e ° X
H Nz H +[H] — HINIH
H H
H
[ X + .1.
H—N—H +[H] — H-N—H
H H

H H
Hy _H HS _H
\N/ \T/

—>» 136.7
( = %B'ﬁ"lz
131.3 pm

Figura 36. Legdtura coordinativa in NHz-BF3 [37]
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I1l.4. Legaturi intermoleculare

Proprietatile sistemelor chimice sunt puternic influentate de fortele care actioneaza intre
moleculele/atomii/ionii acestor sisteme.

Legaturile (fortele) intermoleculare pot fi clasificate in:
111.4.1. Forte ion-dipol

Definitie: Forta de atractie dintre o molecula polara si un ion care se gaseste in vecindtatea
acesteia se numeste fortd ion-dipol.

Exemplu: atunci cand NaCl este dizolvata in apa, disociaza in ionii Na* si Cl'; forta de atractie dintre
Na* si atomul de O (cu sarcina —6) din apa este o forta de tip ion-dipol. Acestui fapt se datoreaza
faptul ca moleculele polare sunt dizolvate tot intr-un solvent de acelasi tip (polar).

'r'/ ‘\ ) ,.-f"_________ T —

I,-’ Y /’ .

[ & | ... 5- &+ )
\ / \H . o g
/ T —— — T T

iy o T

(I | .. O &+ & )
, / \x >

Figura 37. Interactiuni de tip ion-dipol

111.4.2. Forte ion-dipol indus

Definitie: Forta de atractie dintre o moleculad nepolara si un ion care se gaseste in vecinatatea
acesteia se numeste fortd ion-dipol indus. Tn acest caz, ionul poate atrage sau respinge electronii
moleculei nepolare, inducand astfel moleculei nepolare un dipol temporar.
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Exemplu: hemoglobina este o proteina care se gaseste in globulele rosii din sange, avand rolul de
a transporta sangele oxigenat. in structura hemoglobinei se giseste ionul Fe* care are rolul de
atrage Oy printr-o forta de tip ion-dipol indus.

Figura 38. Interactiuni de tip ion-dipol indus

111.4.3. Legaturi de hidrogen

Definitie: Forta de atractie dintre perechea de electroni neparticipanti ai unui element
electronegativ si un atom de hidrogen care este legat covalent de unul dintre atomii de N, O sau
F se numeste legatura de hidrogen.

Oricare dintre atomii de N, O sau F au o electronegativitate mult mai pronuntata decat a atomului
de H, astfel ca vor atrage electronii de legatura inspre ei; apare astfel o sarcina partiala negativa
la acesti atomi, in timp ce atomul de hidrogen va avea o sarcina partiala pozitiva. Moleculele se
vor orienta astfel incat atomul de hidrogen (+6) sa se gdseasca in imediata apropiere a atomului
mai electronegativ (F, O, N), iar forta de atractie care apare intre perechea de electroni
neparticipanti ai atomului mai electronegativ si atomul de hidrogen reprezinta legatura de
hidrogen.

Exemple: in H;O, exista o legatura de hidrogen intre atomul de oxigen al unei molecule si atomul
de hidrogen al altei molecule de apa. Analog, in NH3 exista o legatura de H intre atomul de azot
al unei molecule si atomul de hidrogen al altei molecule de NHs.

Legatura de hidrogen care se stabileste intre moleculele de H,O va fi mai puternica decat cea
dintre moleculele de NHs, deoarece atomul de oxigen din apa are la dispozitie doua perechi de
electroni neparticipanti care pot stabili legdturi de hidrogen. Tn cazul NHs, existd o singurd
pereche de electroni neparticipanti, astfel ca legatura de hidrogen va fi mai slaba decat in cazul
apei.
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N-H -+ :N= O-H -+ :N- F-H - N
N-H - :O- O-H - :0- F-H .-+ :0
N-H - F— O-H - F- F-H - F

e
/ F leg&turi de hidrogen
L

5+ 65— 5+H 5—
H\.F ¢ F

Figura 39. Legdturi de hidrogen intre moleculele de HF [38]

&+

6+H
R gﬁ
_.»'6_ p \ \H o+

5 H Ho* sturs de hi
leg&turd de hidrogen
0%
o2

Figura 40. Legdturi de hidrogen intre moleculele de apd [39]

111.4.4. Interactiuni dipol-dipol

Interactiunile dipol-dipol apar din cauza unei distributii inegale a electronilor, fapt ce duce la
aparitia unei sarcini partial pozitive (+8) si a unei sarcini partial negative (-6) intr-o molecula
polara care este, per ansamblu, neutrd. Moleculele polare tind sa se orienteze in spatiu astfel
Tncat partea cu sarcina partial pozitiva +6 sa fie in vecinatatea sarcinii partiale negative —6 a altei
molecule. Astfel, sunt minimizate fortele de repulsie dintre molecule si sunt maximizate fortele
de atractie dintre acestea.
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Figura 41. Interactiuni dipol-dipol [40]

111.4.5. Interactiuni dipol-dipol indus (Debye)

Acest tip de forte apar intre moleculele cu dipol permanent si cele cu dipol indus (intre o
molecula polara si o molecula care poate fi polarizata in prezenta unui compus polar).

Observatie: atomii/moleculele de dimensiuni mari sunt mai usor polarizabili decat cei de
dimensiuni mai mici.
Moleculele polare tind sa deplaseze electronii unui compus nepolar astfel incat sa apara

regiunile cu sarcina partial negativa, respectiv negativa (polaritate indusa). Apoi, moleculele
se vor orienta astfel incat sa maximizeze fortele de atractie dintre molecule.

Exemplu: Ar si HCI. Atunci cand atomul de argon (nepolar) si molecula polara HCl se afla la o
distanta apropiatd, partea cu sarcina partiala negativa —6 a HCl va respinge norul de electroni
ai argonului, care se va deplasa in directie opusa, inducand argonului un moment dipol
temporar. Ambii compusi se vor rearanja astfel incat sa maximizeze fortele de atractie.

molecula polara molecula nepolara

@ apropiere U
@ W

aparitia unui dipol indus

Figura 42. Interactiuni dipol-dipol indus
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111.4.6. Forte de dispersie London
Sunt cele mai slabe forte intermoleculare.

Definitie: Forta de dispersie London este o fortd de atractie temporara care apare atunci cand
electronii a doi atomi adiacenti sunt aranjati astfel incat sa formeze dipoli temporari.

La randul sau, acest dipol temporar poate actiona asupra unui al doilea atom sau molecula,
ducand la aparitia unui alt dipol temporar (datorita respingerii dintre electroni), fapt ce duce la o
atractie electrostatica intre cei doi atomi sau molecule.

distributie inegala a electronilor forte de atractie

dipoli temporari

Din cauza miscarii continue a electronilor, un atom sau o molecula pot dezvolta un dipol temporar
atunci cand electronii sunt distribuiti asimetric Tn jurul nucleului.

Taria fortelor intermoleculare este redata in figura urmatoare:

Forte intermoleculare Forte intramoleculare
| .\
'\
slabe medii tari
dispersie legaturi de hidrogen legdturi covalente

——r < > < >

dipol-dipol ion-dipol legaturi ionice

«—» < > - >

Fenomene care depind de fortele intermoleculare:
- Puncte de fierbere si topire (punctele de fierbere si topire cresc odatda cu taria
legaturilor intermoleculare)
- solubilitatea in solventi polari/nepolari (compusii polari se dizolva in solventi polari,
compusii nepolari se dizolva in solventi nepolari).
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IV.  REACTII CHIMICE

Notiuni de baza

Acizi tari/slabi, baze tari/slabe

Electroliti tari, slabi si neelectroliti

Regulile privind stabilirea starii de oxidare a elementelor in diverse combinatii chimice
Regulile privind solubilitatea compusilor anorganici

Scop

- cunoasterea principalelor tipuri de ractii chimice

- recunoasterea si clasificarea acizilor si bazelor (tari, slabi) si utilizarea regulilor de predictie a
solubilitatii unui compus;

- stabilirea starii de oxidare a elementelor

- identificarea reactiilor de oxido-reducere si stabilirea speciei oxidante si a speciei
reducatoare;

- recunoasterea si descrierea diverselor tipuri de reactie chimica: descompunere, metateza,
etc.

@ + 0
Q0
Q0
Q0

Q0

+

AR

@+ 0
C/ QO+ 0O
C D Q0 00

Tipuri de reactii chimice [41]
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Tipuri de reactii chimice

IV.1. Reactii de combinare

Reactiile in care doua sau mai multe substante formeaza un compus nou se numesc reactii de
combinare.

Ele pot implica (1) reactia a douad elemente pentru a forma un compus, (2) combinarea unui
element si a unui compus pentru a forma un singur compus nou sau (3) reactia a doi compusi
pentru a forma un singur compus nou.

IV.1.1. Element + Element - Compus

Tn acest tip de reactie de combinare, fiecare element trece de la o stare elemental3, in care starea
sa de oxidare este zero, la o forma combinata intr-un compus, in care starea sa de oxidare este
diferita de zero. Astfel, reactiile de acest tip sunt reactii de oxido-reducere.

Reactiile de oxido-reducere sunt reactii care implica transfer de electroni, prin urmare decurg cu
modificarea starii de oxidare a unuia sau mai multor elemente participante in reactie.

\ IV.1.1a. Metal + nemetal - compus ionic binar

Majoritatea metalelor reactioneaza cu unele nemetale pentru a forma compusi ionici binari.
Metalele din grupa |la reactioneaza cu nemetalele din grupa Vlla pentru a forma compusi ionici
binari cu formula generala MX:

2M + Xz - 2MX
M: Li, Na, K, Rb, Cs
X:F, Cl, Br, |

Exemplu: Sodiul (a), un metal alb-argintiu, reactioneaza cu clorul (b), un gaz galben-verzui pal,
pentru a forma clorura de sodiu (c).
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Na cl, NaCl

Asa cum ne-am putea astepta, metalele din grupa lla reactioneaza si cu nemetalele din grupa Vlia
pentru a forma compusi binari. Cu exceptia BeCl,, BeBr, si Bely, acestia sunt compusi ionici.
n termeni generali, aceste reactii de combinare pot fi reprezentate ca:

M + X2 > MX;
M: Be, Mg, Ca, Sr, Ba

X:F, Cl, Br, |

IV.1.1b. Nemetal + nemetal - compus covalent binar

Prin reactia dintre doud nemetale se formeazd compusi covalenti binari. in astfel de reactii, starea
de oxidare a elementului cu caracter mai electropozitiv este adesea variabila, in functie de
conditiile de reactie. De exemplu, fosforul (grupa Va) reactioneaza cu o cantitate limitata de clor
pentru a forma triclorura de fosfor, in care fosforul prezinta starea de oxidare +3.

P4 + 6Cl2 > 4PCls

Cu un exces de clor, produsul este pentaclorura de fosfor, care contine fosfor in starea de oxidare
+5:

P4+ 10Cl2 = 4PCls

n general, o stare de oxidare mai mare se obtine atunci cand reactioneaza cu o cantitate in
exces din alt nemetal.

IV.1.2. Compus + Element - Compus

Reactiile de combinare de acest tip sunt, de asemenea, reactii de oxidare-reducere.

Fosforul in starea de oxidare +3 in moleculele PCls poate fi transformat in starea de oxidare +5 in
PCls prin reactia cu clor:
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PC|3 + C|2 -> PC|5

De asemenea, sulful in starea de oxidare +4 este transformat in starea de oxidare +6 atunci cand
SFa reactioneaza cu fluor pentru a forma SFe:

SFa + F2 - SFs

1IV.1.3. Compus + compus -> compus

Un exemplu de reactii din aceasta categorie este reactia dintre oxidul de calciu si dioxid de carbon
pentru a produce carbonat de calciu:

Ca0 + CO; - CaCos
Acidul pirosulfuric este produs prin dizolvarea trioxidului de sulf in acid sulfuric concentrat:
SO3 + H2S04 = H2S:07
Oxizii metalelor din grupele la si lla reactioneaza cu apa pentru a forma hidroxizi metalici:

Ca0 + H,0 - Ca(OH):

IV.2. Reactii de descompunere

Reactiile de descompunere sunt acelea in care un compus se descompune pentru a produce (1)
doua elemente, (2) unul sau mai multe elemente si unul sau mai multi compusi sau (3) doi sau
mai multi compusi.

IV.2.1. Compus -> element + element

Electroliza apei produce doua elemente prin descompunerea unui singur compus:
2H20 - 2H; + 0,

De asemenea, pot fi obtinute cantitati mici de oxigen prin descompunerea termica a anumitor
compusi care contin unul sau mai multi atomi de oxigen. Unii oxizi metalici, cum ar fi oxidul de
mercur (Il), HgO, se descompun la incalzire pentru a produce oxigen:

2HgO - 2Hg + O;
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IV.2.2. Compus - compus + element

Cloratii metalelor alcaline, cum ar fi KClO3, se descompun prin incalzire pentru a produce clorurile
corespunzatoare si a elibera oxigenul. Descompunerea cloratului de potasiu reprezinta o metoda
uzuala de obtinere in laborator a unor cantitati mici de oxigen:

2KCIOs - 2KCl + 30;

Azotatii metalelor alcaline sau metalelor alcalino-pamantoase se descompun pentru a forma
azotiti si oxigen gazos.

2NaNOs - 2NaNO; + 02
Peroxidul de hidrogen se descompune cu formarea de apa si oxigen gazos:

2H,0; = 2H,0 + O,

IV.2.3. Compus - compus + compus

Descompunerea termica a carbonatului de calciu si a altor carbonati produce doi compusi, un
oxid de metal si dioxid de carbon:

CaCO3 - Ca0 + CO2

Cand unii hidroxizi solizi sunt incalziti, acestia se descompun pentru a forma un oxid de metal si
vapori de apa.

Mg(OH)z -> MgO + H,0

IV.3. Reactii de inlocuire (substitutie)

Reactiile Tn care un element il inlocuieste (substituie) pe altul dintr-un compus se numesc reactii
de inlocuire (substitutie).

Aceste reactii sunt intotdeauna reactii redox. Cu cat un metal sufera o oxidare mai usor, spunem
despre acesta ca este mai activ.

Metalele active inlocuiesc metalele mai putin active sau hidrogenul din compusii lor intr-o solutie
apoasa pentru a forma forma oxidata a metalului mai activ si forma redusa (metal liber) a celuilalt
metal sau a hidrogenului.

n tabelul de mai jos, cele mai active metale sunt prezentate in partea de sus a primei coloane.
Aceste metale tind sa reactioneze pentru a-si forma formele oxidate (cationii). Elementele din
partea de jos a seriei de activitati tind sa ramana in forma lor redusa.
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Sunt usor convertite din formele lor oxidate in formele reduse.

Element Forma redusa Forma oxidata
Li Tnlocuiesc  hidrogenul | Li Li*

K dintr-un acid neoxidant | K K*

Ca Ca Ca**

Na (metale mai active) Na Nat

Mg Mg Mg2*

Al Al Al3*

Mn Mn Mn?*

Zn Zn Zn%

Cr Cr Cr3+, Crb*
Fe Fe Fe?*, Fe3*
cd cd Cd?*

Co Co Co**

Ni Ni Ni2*

Sn Sn SnZ*, Sn**
Pb Pb Pb%*, Pb**
H Ha H*

Cu Nu inlocuiesc hidrogenul | Cu Cu?t, Cu*
Hg dintr-un acid neoxidant | Hg Hg?*, Hg,**
Ag Ag Ag*

Pt (metale  mai  putin | pt Pt2*, Pt4*
Au active) Au Au*, Au3*

IV.3.1. Metal mai activ + sarea unui metal mai putin activ - metal mai putin activ + sarea
metalului mai activ

Exemplu: o bucata de zinc metalic este plasata intr-o solutie de sulfat de cupru (1), CuSOa. Solutia
albastra devine incolora pe masura ce cuprul se depune pe fundul recipientului.

Zn + CuSO4 = ZnS0O4 + Cu

IV.3.2. Metal activ + hidracid - hidrogen + sarea acidului

O metoda obisnuita pentru prepararea unor cantitati mici de hidrogen implica reactia metalelor
active cu acizi tari, cum sunt HCI si HSOa.

Zn + 2HCI - H; + ZnCl;
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IV.4. Reactii de metateza (dublu schimb)

Tn multe reactii intre doi compusi in solutie apoasa, cationii (sau anionii) par “s& se schimbe intre
ei” pentru a forma doi compusi noi, fara modificari ale numarului de oxidare. Astfel de reactii se
numesc reactii de metateza.

Putem reprezenta astfel de reactii prin urmatoarea ecuatie generala, in care A si B sunt ioni
pozitivi (cationi) si X si Y reprezinta ioni negativi (anioni):

AX + BY - AY + BX

De exemplu, atunci cdnd amestecam solutii de azotat de argint si clorura de sodiu, se formeaza
clorura de argint solida si azotatul de sodiu ramane dizolvat in apa:

AgNO3 + NaCl - AgCl + NaNOs

Reactiile de metateza au ca rezultat indepartarea ionilor din solutie; aceasta indepartare a ionilor
poate fi consideratd ca fiind forta motrice a reactiei - motivul pentru care aceasta are loc.
Eliminarea ionilor poate avea loc in trei moduri, care pot fi utilizate pentru clasificarea a trei tipuri
de reactii de metateza:

1. Formarea moleculelor predominant neionizate (electroliti slabi sau neelectroliti) in solutie; cel
mai frecvent astfel de produs neelectrolitic este apa;

2. Formarea unui solid insolubil, numit precipitat (care se separa din solutie)
3. Formarea unui gaz (care se degaja din solutie)

Un electrolit este o substanta care atunci cand este dizolvata intr-un solvent polar, cum este apa,
produce o solutie care conduce curentul electric. Electrolitul dizolvat se separa in cationi si anioni,
care se disperseaza uniform prin solvent.

IV.4.1. Reactii de neutralizare: formarea unui neelectrolit

Reactia unui acid cu o baza (de obicei, un hidroxid metalic) produce sare si apa. Astfel de reactii
se numesc reactii de neutralizare, deoarece proprietatile tipice ale acizilor si bazelor sunt
neutralizate.

Tn aproape toate reactiile de neutralizare, forta motrice este reactia dintre H+ (aq) dintr-un acid
si OH- (aq) dintr-o baza pentru a forma molecule de apa.

Ecuatia ionica neta pentru toate reactiile acizilor tari cu baze tari care formeaza saruri solubile si
apa este:

H*(aq) + HO(aq) = H.0(l)

Sarea care se formeaza intr-o reactie de neutralizare este compusa din cationul bazei si anionul
acidului. Sarea poate fi solubila sau insolubila.
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NaOH(aq) + HCl(aq) = NaCl(aq) + H20(l)
Na*+ OH + H* + CI - Na* + CI" + H.0(l)
OH" + H* = H,0(l)

Reactia unui acid slab cu o baza tare duce la formarea de sare si apad, dar in acest caz ecuatia
ionicad neta este diferitd, deoarece acidul slab este foarte putin ionizat in solutie.

H2S03(aq) + 2NaOH(aq) = Na2S0s(aq) + 2H.0(l)
H2SOs + 2(Na* + OH’) = 2Na* + SOs% + 2H,0

H2S0s3 + 20H" - SO03% + 2H,0

IV.4.2. Reactii de precipitare

Tn reactiile de precipitare se formeaza un solid insolubil, un precipitat care se depune in solutie.
Forta motrice a acestor reactii este forta de atractie dintre cationi si anioni. Aceasta are ca
rezultat indepartarea ionilor din solutie prin formarea unui precipitat.

Un exemplu de reactie de precipitare este formarea cromatului de plumb(ll) prin reactia dintre
azotatul de plumb si cromatul de potasiu. Celalalt produs al reactiei este KNOs, o sare solubild in
apa.

Pb(NOs)2(aq) + K2CrOa(aq) - PbCrOas(s) + 2KNOs(aq)
Pb?* + 2NOs™ + 2K* + CrO4%> > PbCrOa(s) + 2K* + 2NOs"

PbZ* + CrO4% - PbCrOa(s)

Reguli de solubilitate

Solubili Exceptii

K*, Na*, NHs* -

F Mng, Can, Ser, BaF,, PbF,

cr AgCl, HgxCl; (PbCl; — solubil Tn apa calda)
Br AgBr, Hg2Br;, PbBr,

I lodurile metalelor grele

SO4* BaSOa, PbSO4, HgSO4

NOs’, NO2 AgNO,

ClOs’, ClO4 KClO4

CHsCOOr CHsCOOAg
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Insolubili Exceptii

S% NH4*, Na*, K*, Ca?*, Mg?*

0%, HO Li»O, LiOH, Na;0, NaOH, K0, KOH, BaO,
Ba(OH);

COs%, POs*, AsOs*> NHs4*, Na*, K*

SOs* NHa*, Na*, K*

IV.4.3. Reactii cu degajare de gaz

Formarea unui gaz insolubil sau usor solubil reprezinta forta motrice pentru un al treilea tip de
reactie de metateza pe care o numim reactie cu degajare de gaz. Singurele gaze uzuale care sunt
foarte solubile in apa sunt HCI(g) si NHz(g). Toate celelalte gaze sunt suficient de insolubile pentru
a forta o reactie sa continue daca acestea sunt formate ca produs de reactie.

Cand un acid - de exemplu, acid clorhidric - este adaugat la carbonatul de calciu solid, are loc o
reactie in care se produce acid carbonic, un acid slab.

2HCl(aq) + CaCOs(s) - CaClx(aq) + H2CO3(aq)
2(H*(aq) + Cl'(aq)) + CaCOs(s) > (Ca?* + 2CI') + H.COs(aq)
2H* + CaCOs(s) > H2COs(aq) + Ca%*(aq)

Caldura generata in reactie determina descompunerea termica a acidului carbonic in dioxid de
carbon gazos si apa:

H2COs(aq) > H20(aq) + COx(g)

Majoritatea bulelor de CO; se degaja, iar reactia se finalizeaza (in raport cu reactantul limitativ).
Efectul net este conversia speciilor ionice Tn molecule neionizate de gaz (CO;) si apa.

2HCl(aq) + CaCOs(s) = CaClz(aq) + H20(aq) + CO2(g)
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V. CALCULE STOECHIOMETRICE

Notiuni de baza

Calcule bazate pe ecuatiile reactiilor chimice
Notiunea de reactant limitativ

Calculul randamentului unei reactii chimice

Scop

Scrierea corecta si echilibrarea reactiilor chimice

Utilizarea ecuatiilor reactiilor chimice pentru calculul numarului de moli de reactanti/produsi
de reactie

Identificarea reactantului limitativ dintr-o reactie

Inainte ca reactia sa aiba loc Dupa ce reactia a avut loc

D P
“)Q QQQJ

6H, si 4Cl, 8HCI si 2H,

llustrarea notiunii de reactant limitativ: Cl, in reactia dintre 6 moli H; si 4 moli Cl> [42]
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Stoechiometria se ocupa cu studiul relatiilor cantitative dintre substante si reactiile acestora.
Atunci cand scriem ecuatia unei reactii chimice, folosim urmatoarele reguli generale:

1. Substantele supuse reactiei se numesc reactanti, iar formulele lor sunt plasate in partea stanga
a ecuatiei.

2. Substantele generate in reactie se numesc produsi de reactie si formulele lor se gasesc in
partea dreapta a ecuatiei.

3. Semnele (+) separa formulele individuale ale reactantilor si ale produsilor de reactie, iar o
sageata (—) separa reactantii si produsii in partea stanga, respectiv dreapta a ecuatiei.

4. Numarul relativ al speciilor reactante si ale produsilor de reactie sunt reprezentate de
coeficienti (numere plasate imediat la stanga fiecarei formule). Un coeficient de 1 este de obicei
omis.

I Se obisnuieste utilizarea celor mai mici coeficienti posibili (numar intreg) intr-o ecuatie
chimica.

Starea fizica a reactantilor si a produselor din ecuatiile chimice este foarte des indicata printr-o
prescurtare; abrevierile uzuale sunt s pentru solide, I pentru lichide, g pentru gaze si ag pentru
substantele dizolvate Tn apa. Aceste notiuni sunt ilustrate in reactia urmatoare:

2Na(s) + 2H20(/) — 2NaOH(aq) + H(g)

Aceasta ecuatie reprezinta reactia care are loc atunci cand sodiul este introdus in apa. Sodiul
(solid) reactioneaza cu apa (lichidd) pentru a produce hidrogen (gaz) si hidroxidul de sodiu
(compus ionic, solid in forma pura, solubil in apa).

Stoechiometria se ocupa cu stabilirea raportului cantitativ dintre componentele unor
combinatii chimice sau a unor reactii chimice. Astfel, pornind de la ecuatiile chimice ale reactiilor,
se pot calcula proportiile dintre reactantii si produsii de reactie.

Pentru rezolvarea problemelor de stoechiometrie sunt necesare:
- scrierea corecta a ecuatiei reactiei chimice;
- stabilirea raporturilor de masa sau molare intre substantele participante in reactie;

- formularea proportiilor necesare din care sa se calculeze cantitatile dorite.
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1. Calculul numarului de moli

Numarul de moli (v) se calculeaza ca fiind raportul dintre masa unui compus (m, in grame)

si masa moleculara a acestuia (u, g/mol).

m .
v = — (moli)
u
n cazul in care cunoastem volumul unui gaz, numéarul de moli se poate calcula cu formula:

v . e
Vgaz = S, unde V este volumul gazului respectiv (in litri)

2. Reactant limitativ si reactant in exces

Definitie: reactantul limitativ al unei reactii chimice este acel reactant care este consumat in
totalitate atunci cand reactia chimica este finalizata. Cantitatea de produs formata in acea reactie
este limitata de acest reactant, deoarece reactia nu poate continua fara el. Daca unul sau mai
multi alti reactanti sunt prezenti in cantitati mai mari decat cea necesara pentru a reactiona cu

reactantul limitativ, acestia sunt considerati reactanti in exces.

Fie reactia: N2+ 3H2 - 2NH3

1 3 2
N, +3H, > 2NH,

X y z
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Se pot intalni urmatoarele situatii:

N: H,
x y N, — reactant in exces
Daca: 1 > 3 H> — reactant limitativ
x y N, — reactant limitativ
Daca: 1 < 3 H, — reactant in exces
X y Nu avem reactant limitativ si
Daca: 1 = 3 reactant in exces, reactia este
totala
Sa presupunem ca reactioneaza 1 mol N2 si 1 mol H,.
1 3 2
N, + 3H, - 2NH,
1 mol 1 mol y4

N> (%) > H, (%) - N, este in exces, iar Hz este reactantul limitativ.

Calculam cantitatea de N3 care va reactiona in functie de reactantul limitativ:

1 3 2
N, + 3H, 2 2NH
2 2 3
a 1 mol z
1-1
a= = = 0.33 moli N2 (necesari in reactie)
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Calculam cantitatea de N2 in exces:

v, (exces) = Vinitial — Vnecesar = 1 — 0.33 = 0.67 moli

! Cantitatea de produs de reactie care se obtine se calculeaza intotdeauna in functie de
reactantul limitativ.

1 3 2
N, + 3H, > 2NH
2 2 3
1mol 1 mol z
reactant limitativ se calculeaza in functie de reactantul limitativ
1-2 )
zZ = T = 0.67 moli NH3

3. Randament de reactie

Randamentul (n) unei reactii se calculeaza ca fiind raportul dintre cantitatea practica de
produs obtinut in reactie si cantitatea care ar fi trebuit sa se obtina teoretic, daca transformarea

s-ar fi produs in totalitate.

Cp
n=—-100 (%)
Ct

Exemplu: prin descompunerea a 50 g CaCOs s-au obtinut 6.72 | CO,. Calculati randamentul
reactiei de descompunere.

Hcacos = 100g/mol
Rezolvare
1. Scriem ecuatia reactiei de descompunere:

CaCOs; - Ca0O + CO2
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2. Calculam numarul de moli de CaCOs care intra in reactia de descompunere:

50 .
Veacos = 100 = 0.5 moli

3. Calculam numarul de moli de CO; pe care ar trebui sa-i obtinem (teoretic) in urma reactiei de
descompunere:

CaCO; — CaO + CO,

0.5 moli X

051 ]
X = — = 0.5 moli

vCO0,(teoretic) = 0.5 moli

4. Calculam numarul de moli de CO; care a fost obtinut practic in reactie:

672 _
vCO,(practic) = 524" 0.3 moli

5. Calculam randamentul reactiei de descompunere:

Vo 0.3
n:M-mo:ﬁ-lOO:“)%

Vteoretic
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VI. NOTIUNI DE TERMODINAMICA CHIMICA

Termodinamica chimica studiaza conditiile de stabilitate a sistemelor chimice si legile
dupa care acestea se transforma pentru a atinge starea de stabilitate maxima, adica starea de
echilibru chimic.

Notiuni de termodinamica

Energia unui corp poate lua diferite aspecte, cum sunt energia cinetica, energia potentiala,
energia chimica sau energia electrica. Transformarile fizice si chimice sunt intotdeauna insotite
de transformari de energie, al caror studiu reprezinta obiectul termodinamicii.

Energia atomilor si moleculelor care alcatuiesc substantele este alcatuita din energia cinetica de
translatie a moleculelor in miscare, din energia de rotatie si vibratie a atomilor care alcatuiesc o
moleculd, din energia potentiala interna influentata de pozitia nucleelor si electronilor.

Din punct de vedere termodinamic nu este importanta valoarea absoluta a energiei, ci variatiile
de energie care insotesc un proces.

Un sistem chimic este definit ca o portiune de materie care contine o cantitate definita de una
sau mai multe substante, in conditii date.

Termodinamica chimica se ocupa cu studiul conditiilor de stabilitate a sistemelor chimice si a
legilor dupa care acestea se transforma pentru a ajunge la starea de stabilitate maxima, cea de
echilibru chimic.

Principiul intai al termodinamicii

Variatii in energia totala a unui sistem

Cantitatea de energie continuta de un sistem chimic depinde de masa, natura chimica si
parametrii fizici (temperaturd, presiune, volum) ale acestuia; aceasta cantitate de energie este
constanta atata timp cat sistemul nu suferda nicio transformare. Aceastda energie totald se
numeste energie interna si se noteaza cu E. Energia interna a unui sistem chimic este alcatuita
din energia cinetica a moleculelor, atomilor si electronilor, din energia potentiald, din energia
campurilor electrice si magnetice. Valoarea absoluta a energiei interne a unui sistem nu este
cunoascutd; ceea ce intereseaza este variatia energiei totale atunci cand sistemul suferd o
modificare. Astfel, nu exista un proces fizic sau chimic la care sa se poata crea sau distruge
energie, diversele tipuri de energie pot fi doar transformate (de exemplu, in procesul de
electroliza, energia electrica este transformata in energie chimica).

Variatia energiei interne a unui sistem atunci cand acesta trece din starea A in starea B va fi:

AE =Eg-Ea
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Principiul Tntai al termodinamicii spune ca energia totala ramane aceeasi la trecerea acestuia
dintr-o stare in alta; astfel, variatia energiei interne AE va fi egala cu diferenta dintre energia q
absorbita din mediu (sub forma de caldura) si energia W pierduta sub forma de lucru mecanic:

AE=q-W
dE = dq —dW

Principiul intai al termodinamicii poate fi reformulat astfel: variatia energiei interne este egala cu
suma energiilor date sau luate sistemului sub forma de lucru mecanic sau caldura.

Legea conservarii energiei spune ca, desi energia poate fi transformata dintr-o forma in alta, ea
nu poate fi nici creata, nici distrusa; altfel spus, atunci cand se produce o cantitate a unui tip de
energie, trebuie sa dispard o cantitate exact echivalenta a unei alte specii de energie. Astfel,
echivalenta intre lucrul mecanic si caldura este o consecinta directa a legii conservarii energiei.

Valabilitatea universala a legii conservarii energiei sta la baza principiului intai al termodinamicii,
care aratd ca energia totald a unui sistem izolat ramane constanta atat timp cat in sistem nu se
produc schimbari.

Notiuni de termochimie

Caldura de reactie

Orice reactie chimica este legata de o variatie a energiei interne a substantelor participante.
Deoarece substante diferite contin cantitati de energie diferite, energia totald a produsilor unei
reactii chimice poate fi diferitd de energia totala a reactantilor, astfel incat procesul poate fi
insotit de absorbtie sau cedare de energie sub forma de caldura.

Daca o reactie are loc cu eliberare de caldura, procesul va fi unul exoterm.
Daca o reactie are loc cu absorbtie de caldura, procesul va fi unul endoterm.

Variatia de caldura (efectul termic) care se produce intr-o reactie chimica se numeste caldura de
reactie.

Entalpia de formare standard (notatd AH{°) a unei substante reprezinta cantitatea de caldura
degajata sau absorbita in timpul reactiei chimice de formare a acestei substante din elementele
componente aflate in starea standard. Cu cat aceasta este mai mica, cu atat substanta este mai
stabila.

Prin conventie, AH? a elementelor este zero.

Prin caldura de formare a unei substante se intelege cresterea continutului caloric, AH, la
formarea unui mol de substanta din elemente. Pentru definirea exacta a caldurii de formare se
considera asa-numitele stari standard, temperatura de 25°C si 1 atm. Deci, caldura de formare a
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unui compus este efectul termic al reactiei de formare a unui mol de compus din elementele
componente.

Prima lege fundamentala a termochimiei:

- Cantitatea de caldura necesara pentru a descompune o combinatie chimica in elementele
ei componente este egala cu cantitatea de caldura dezvoltata cand aceasta combinatie se
formeaza din componentele ei.

De exemplu, daca pentru formarea unui mol de sulfura de plumb sunt necesare 22.3 kcal, la
descompunerea aceleiasi cantitati de PbS se vor degaja tot 22.3 kcal.

A doua lege a termochimiei:

- Efectul termic al unei reactii chimice care se produce la presiune constanta sau la volum
constant este acelasi, indiferent daca reactia chimica se produce intr-o etapa sau mai
multe.

VI.1. Echilibrul chimic

Tn majoritatea reactiilor chimice, transformarea reactantilor in produsi de reactie nu este
totala/completa. Astfel, la amestecarea reactantilor in cantitati stoechiometrice, acestia nu se
transforma complet in produsi de reactie. Reactiile in care reactantii nu se transforma integral in
produsi de reactie si pot decurge Tn ambele sensuri se numesc reactii reversibile.

O reactie reversibila se poate reprezenta astfel:

mA +nB S pC+qgD

Sageata dubla indica faptul ca reactia este reversibila - adica atat reactia directa cat si cea inversa
au loc simultan. Tn discutiile despre echilibrul chimic, substantele care apar in partea stangd a
ecuatiei chimice echilibrate se numesc ,reactanti” si cei din partea dreapta sunt numiti ,produsi
de reactie”. In realitate, reactia poate decurge in ambele directii. Cand A si B reactioneaza pentru
a forma Csi D cu aceeasi viteza cu care C si D reactioneaza pentru a forma A si B, sistemul este la
echilibru.

Echilibrul chimic exista atunci cand doua reactii opuse au loc simultan, la aceeasi viteza.
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Echilibrele chimice sunt echilibre dinamice, adica moleculele reactioneaza continuu, chiar daca
compozitia generald a amestecului de reactie nu se modifica. Intr-un sistem la echilibru, spunem
ca echilibrul este deplasat spre dreapta daca exista o proportie mai mare de compusi C si D decat
A si B; analog, echilibrul este deplasat spre stanga daca exista o proportie mai mare de A si B
comparativ cu CsiD.

Reactiile care se produc simultan in ambele sensuri, astfel incat sunt prezenti cantitativ atat
reactantii cat si produsii de reactie, duc la o stare finalda de netransformare chimica: un echilibru
chimic.

La o reactie chimica are importanta nu doar desfasurarea ei, cat si durata necesara atingerii
echilibrului. Aceasta problema prezinta importanta mai ales in tehnicd; cu cat o reactie se
desfasoara mai repede, cu atat intr-un timp dat se obtine o cantitate mai mare de produsi finali.

n cazul unei ecuatii generale:

mA + nB > pC + gD, constanta de echilibru are expresia:

_[CPP - [D)?
K=t B

La echilibru, raportul intre produsul concentratiilor compusilor finali si produsul concentratiilor
compusilor initiali este constant la o temperatura data.

Constanta de echilibru K este definita ca produsul concentratiilor de echilibru (mol/litru) ale
produsilor de reactie, fiecare ridicat la puterea care corespunde coeficientului sau n reactia
echilibrata, impartit la produsul concentratiilor de echilibru ale reactantilor, fiecare ridicat la
puterea care corespunde coeficientului sau in reactia echilibrata.

Valorile numerice ale constantelor de echilibru sunt determinate experimental.

Exemple:
N2(g) + O2(g) S 2NO(g)

[NOT?
K=————=45x%x10"31
N,]-105] %
N2(g) + 3H2(g) S 2NHs(g)
[NHs]?
K=—— __=36x108
TADCAE %
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Definitia termodinamica a constantei de echilibru implicd mai degraba activitati decat
concentratii. Activitatea unui component al unui amestec ideal este raportul dintre concentratia
sau presiunea partiald a acestuia si concentratia standard (1 M) sau presiunea de 1 atm.

Putem considera activitatea fiecarei specii ca fiind o cantitate adimensionald a carei valoare
numerica poate fi determinata dupa cum urmeaza:

1. Pentru orice lichid pur sau solid pur, activitatea este considerata ca fiind egala cu 1.

2. Pentru componentele solutiilor ideale, activitatea fiecarui component este considerata
raportul dintre concentratia sa molara si concentratia standard de 1 M, deci unitatile de masura
se anuleaza.

3. Pentru gazele dintr-un amestec ideal, activitatea fiecarei componente este considerata a fi
raportul dintre presiunea sa partiala si o presiune standard de 1 atm, deci unitatile de masura se
anuleaza din nou.

Ordinul de marime al constantei de echilibru este o masura a masurii in care decurge reactia.
Pentru orice reactie chimica echilibrata, valoarea constantei de echilibru K este (1) constanta la
temperatura datd, (2) variaza odata cu variatia temperaturii, (3) nu depinde de concentratiile
initiale.

O valoare a constantei de echilibru K mult mai mare decat 1 indica faptul ca ,,concentratiile de la
numarator” (produsii de reactie) sunt mult mai mari decat ,concentratiile de la numitor”
(reactanti); rezulta ca, la echilibru, cea mai mare parte a reactantilor s-a transformat in produsi
de reactie.

Pe de alta parte, daca valoarea constantei K este relativ mica, echilibrul se stabileste atunci cand
majoritatea reactantilor raman nereactionati si se formeaza doar cantitati mici de produsi de
reactie.

Factorii care influenteaza echilibrul chimic

Pozitia echilibrului chimic poate fi deplasata sub influenta presiunii, temperaturii si concentratiei.

Variatia presiunii: daca la o reactie in faza gazoasa se mareste presiunea, echilibrul se
deplaseaza spre partea unde se formeaza un numar mai mic de molecule, si invers. Cand in
ambele parti ale ecuatiei chimice exista acelasi numar total de molecule, schimbarea presiunii nu
influenteaza echilibrul chimic.

Variatia temperaturii: la incalzirea unui sistem in echilibru, echilibrul se deplaseaza in
directia reactiei endoterme; la racire, in directia reactiei exoterme.

Variatia concentratiei: daca se mareste concentratia uneia din substantele participante
la reactie, atunci echilibrul se deplaseaza in directia consumarii acelei substante.
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VIl. STARI DE AGREGARE

Competente

Cunoasterea principalelor diferente dintre starea lichida si solida si cea gazoasa
Cunoasterea notiunii de transformare de faza
Cunoasterea notiunilor de topire, sublimare, evaporare
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Stari de agregare

Gazele, lichidele si solidele sunt alcatuite din particule microscopice, dar comportamentul acestor

particule difera in cele trei faze.

“sesn
Frasssrsanasan

B
e A

T S

('S

Structura unui solid cristalin

Structura unui lichid
monatomic clasic. Atomii au
multi  vecini apropiati in
contact, dar se gasesc intr-o
ordine anume.

Spatiile dintre moleculele de
gaz sunt foarte mari.
Legaturile dintre moleculele
de gaz sunt foarte slabe (sau
chiar inexistente). Moleculele
se pot misca liber si rapid.

Particulele intr-un:

- Gaz: sunt separate, fara vreun aranjament anume.
- Lichid: sunt apropiate, fara vreun aranjament anume.

- Solid: sunt apropiate, aranjate intr-un model bine definit.

Tabelul urmator rezuma proprietatile gazelor, lichidelor si solidelor si identifica comportamentul
microscopic responsabil pentru fiecare proprietate.

Gaz Lichid Solid
ia forma Si volumul | ia forma partii de container | pastreaza un volum si o forma
recipientului; pe care o ocupa fixe
particulele se pot deplasa | particulele se pot deplasa/ | particulele nu se deplaseaza
liber; aluneca unele peste altele
compresibil nu este usor de comprimat nu este usor de comprimat
mult spatiu liber intre | putin spatiu liber intre | putin spatiu liber intre
particule particule particule
curge usor curge usor nu curge usor
particulele se pot deplasa | particulele se pot deplasa/ | rigid - particulele nu se pot
liber aluneca unele peste altele deplasa una langa cealalta
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VII.1. Diagrama de echilibru a transformarilor de stare

Daca se fac modificarile corespunzatoare de temeperatura si presiune, orice substanta poate
fi adusa Tntr-una din cele trei stari de agregare: gazoasa (G), lichida (L) sau solida (S). Cea de a
patra stare de agregare, plasma, nu este caracteristica pentru substante in conditiile uzuale.

Urmarind dependenta presiunii de vapori pentru o substanta n functie de temperatura si
neglijand transformarile care se pot produce in stare solida, obtinem diagrama de echilibru a
transformarilor stare a substantei. Alura generala a curbei este prezentata in figura 43.

A
\
1] ]
c
o I i
a \ 1
” ™ 1 lichid
fazd solida ' 1 fluid supercritic
| compresibil |
(S) I I
]
ol e _____
i
: fazé punct critic
i lichidd
]
VA (¥
punct triplu
fazd gazoasd
vapori
(G)
Temperatura

Figura 43. Diagrama de echilibru a transformdrilor de stare [43]

Cele trei curbe Tmpart planul n trei domenii. Fiecare domeniu va defini existenta unei
stari de agregare. Astfel:

orice substanta se gaseste in stare solida (S) la o temperatura suficient de mica, dar la o
presiune ridicata;

la o temperatura ridicata si o presiune scazuta, substanta se gaseste in stare de agregare
gazoasa (G);

starea lichida (L) nu se poate realiza decat intr-un interval redus de presiune si
temperatura.

Curbele din diagrama definesc coexistenta in echilibru a cate doua stari de agregare deci,
conditiile transformarilor de stare.
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Curba reprezentata cu rosu defineste sublimarea (S - G), respectiv desublimarea (G -
S)

Curba reprezentata cu verde defineste topirea (S = L) si inversul sdu, solidificarea (L =5)

Curba reprezentata cu albastru defineste vaporizarea (L = G) si procesul invers care
este condensarea (G = L).

Punctul in care cele trei curbe se reunesc (T) este o caracteristica a sunstantei si se
numeste punct triplu. Pentru presiunea si temperatura care corespund punctului triplu, cele trei
stari de agregare ale sunstantei coexista Tn echilibru. Daca privim diagrama de echilbru a
transformarilor de stare se poate observa ca la o presiune mai scazuta decat cea corespunzatoare
punctului triplu, substanta nu poate trece in stare lichida oricat de mare ar fi temperatura.

Curba de vaporizare se termina intr-un punct numit punct critic care este, de asemenea,
o caracteristica a substantei. La temperaturi mai mari decat temperatura corespunzdtoare
punctului critic substanta nu poate fi adusa n stare lichida oricat de mare ar fi presiunea. Se
confirma astfel ca starea lichida este o stare intermediara intre starea solida si starea gazoasa,
avand un domeniu de existenta delimitat strict.

Alura diagramei de echilbru a transformarilor de stare corespunde majoritatii
substantelor. Exista cateva exceptii, (de exemplu H.0, Ge, Bi etc.) pentru care curba de topire (T)
are o panta negativa (linia punctata din diagrama). Aceste substante au un comportament
anormal, Tsi reduc volumul in procesul de topire, avand un aranjament ordonat ,, mai rarefiat” in
stare solida.

Deoarece compozitia substantelor ramane constanta in procesul transformarilor de stare,
acest proces este considerat unul fizic. Deseori afirmatia nu este justificata pentru ca, odata
modificatad starea de agregare, natura legaturilor dintre particulele care constituie substanta se
modifica.

2. Scurta caracterizare a starii gazoase

Toate stdrile de agregare pot fi caracterizate printr-o ecuatie de stare, adica printr-o
relatie intre marimile termodinamice care le definesc. Pentru stabilirea ecuatiei de stare este
necesara elaborarea unui model matematic capabil sa dexcrie acea stare de agregare.

Modelul care descrie starea gazoasa este cel al gazului ideal:

- particulele care constitue un gaz sunt punctiforme (fara volum) si ele se deplaseaza libere (nu
exista interactiuni intre ele, deci E, = 0) in Tntregul volum al sistemului in care se gaseste
sistemul studiat.

- particulele intra in ciocnire elastica atat intre ele cat si cu peretii vasului (deci energia lor
cinetica se conserva si valoarea sa depinde numai de valoarea temperaturii absolute).
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Omogenitatea unui sistem gazos este o omogenitate statistica, adica probabilitatea de a
ocupa un punct al sistemului este aceeasi pentru toate punctele sale si ea depinde de gradul de
ocupare cu particule al spatiului dat.

Legea definitorie pentru starea gazoasa este data de ecuatia Mendeleev-Clapeyron:
p-V=v-R-T

p = presiunea gazului (atm)

V = volumul sistemului (L)

T = temperatura absoluta (K)

R = constanta universala a gazelor

v = numarul de moli ai substantei, care poate fi determinat cu ajutorul unei relatii:

N_m Vo
Na M Voum

N = numarul de particule (atomi, ioni, molecule)

Na = numarul lui Avogadro (Na = 6,023 - 10% particule/mol)

m = masa substantei (g)

M = masa molara a particulei cu individualitate cinetica (g/mol)

Vo = volumul ocupat de gaz (L)

Vom = volumul ocupat de un mol de gaz in conditii normale (po = 1 atm, To = 273 K) si care are
valoarea Vom=22,4 L

3. Scurta caracterizare a starii lichide

Pentru descrierea starii lichide nu exista un model. In functie de teperatura, lichidele au
proprietati comparabile cu solidele sau cu gazele reale. Astfel, in vecindtatea temperaturii de
topire, lichidele au o structura ordonata pe distante scurte si o forta de legatura intre particule
comparabila cu cea a starii solide.

Lichidele se deosebesc de solide prin doua proprietati: fluiditatea si izotropia.

Fluiditatea reprezinta proprietatea lichidelor de a curge, adica existenta unei miscari de
translatie a unor fragmente ordonate ale sistemului, unele fata de altele. Aceasta inseamna ca
lichidele nu au forma proprie, dar au volum propriu, astfel ca ecuatia de stare pentru lichide este:

V =1{(T)

Aceasta demonstreaza ca lichidele sunt practic incompresibile. In principiu, odata cu cresterea
temperaturii, fluiditatea lichidului creste (vascozitatea este masura cantitativa a fluiditatii, fiind
invers proportionald cu fluiditatea, vascozitatea scade). Se constata o variatie inversa a
vascozitatii Tn raport cu temperatura.
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lzotropia este caracteristica unui sistem de a avea aceeasi valoare pentru o proprietate
in toate directiile. Contrar, anizotropia arata ca sistemul are valori diferite pentru o proprietate
daca determinarea sa s-a facut pentru directii diferite. Absenta unei ordini la mare distanta in
lichide face ca sistemul sa fie Tn anasamblu omogen din punct de vedere statistic, de maniera in
care comportamentul sdau este izotrop.

In vecinatatea temperaturii critice, valorile proprietatilor unui lichid sunt comparabile cu
cele ale gazului care se formeaza din lichid.
Starea lichida este intermediara intre starea solida si cea gazoasa. Nici aceasta stare (lichidd) nu
este caracteristica pentru substantele minerale. Printre substantele elementare, doar doua sunt
lichide: Bry si Hg. Printre substantele compuse, in conditii normale, sunt in stare lichida cele care
au molecule usoare si polare (HNOs, H2SO;4 etc).

4. Starea solida

Este starea de agregare caracteristica pentru substantele minerale. Aproximativ 95% din
substantele minerale cunoscute sunt solide.

Ecuatia de stare a starii solide este arata ca solidele nu sunt doar incompresibile (ca si
lichidele) dar au forma proprie: la o temperatura constantd, distanta intre doua puncte a unui
corp solid este constanta.

4.1. Solide amorfe

Exsita corpuri care, cu toate ca satisfac ecuatia de stare, nu sunt considerate solide pentru
cd nu au o temperatura de topire fixa. Se numesc solide amorfe. Solidele amorfe care satisfac
ecuatia de stare pentru solide reprezinta o stare metastabila din punct de vedere termodinamic.
In starea amorfa exista un grad de ordine mai mare decat in starea lichida, dar nu este o ordine
la mare distanta.

4.2.Solide cristaline (propriu-zise)

Solidul cristalin (propriu-zis) este solidul care are o distributie ordonata a particulelor
constituente, ale carui prorpietati pot fi descrise cu ajutorul unui model — modelul cristalului
ideal.

Starea solida corespunde unei omogenitati fizice reale si nu statistice ca in cazul starii
gazoase. Cu alte cuvinte, pentru starea solida, pentru oricare punct al sistemului, probabilitatea
de ocupare poate avea doar valorile:

P =1 - punct ocupat cu o particuld
Si

P=0 - punct ,gol” (neocupat)
Distributia ordonata a particulelor in spatiul tridimensional constituie reteaua cristalina

a substantei.
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Cea mai mica portiune a retelei cristaline, care, prin translatie pe cele trei directii ale
spatiului formeaza reteaua se numeste unitatea retelei.

Unitatea unei retele cristaline poate fi doar un poliedru convex, regulat, avand fetele
paralele doua cate doua si colturile ocupate de particule de acelasi fel.

In functie de relatiile geometrice impuse exista 7 sisteme cristalografice: cubic, patrat,
rombic, hexagonal, trigonal, monoclinic si triclinic. Toate aceste sisteme pot fi obtinute prin
deformarea a doua poliedre fundamentale:

- cubul pentru care relatiile geometrice sunt:
a=b=csia=B=y=90°

- prisma hexagonala pentru care relatiile geometrice sunt:
a=b#csi a=p=90siy=120°

.
r———t—— -

Cub Prisma hexagonala
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VIII. SOLIDUL CRISTALIN

Scop

Descrierea legaturii metalice

Cunoasterea notiunilor de conductor, semiconductor
Cunoasterea tipurilor de retele cristaline

100




Curs de chimie generala pentru studentii farmacisti

VIIl.1. Legatura metalica

Proprietati generale ale metalelor

Metalele au mai multe calitati unice, cum ar fi capacitatea de a conduce electricitatea si cdldura,
energie de ionizare scazuta si electronegativitate scazuta (astfel ca vor ceda usor electroni pentru
a forma cationi). Proprietatile lor fizice includ luciul metalic, maleabilitatea si ductilitatea.

Cele mai multe metale au structuri cristaline foarte compacte care implica fie retele cubice
centrate, retele cu fete centrate, sau retele hexagonale. Astfel, fiecare atom dintr-un metal este
de obicei inconjurat de 8 sau 12 atomi vecini echivalenti. Un indiciu important privind natura
legaturii chimice in metale este oferit de capacitatea lor de a conduce electricitatea. Electronii
pot traversa un fir metalic fara a provoca vreo modificare evidenta a proprietatilor fizice si
chimice ale metalului. Astfel, teoriile moderne ale legaturii metalice presupun ca electronii de
valenta sunt complet delocalizati; adica ocupa orbitali moleculari apartinand cristalului metalic
in ansamblu. Acesti electroni delocalizati sunt adesea denumiti “gaz de electroni”. lonii metalici
pozitivi obtinuti prin pierderea electronilor de valenta se gasesc in acest gaz de electroni. Fiecare
ion este tinut n loc de atractia exercitata de gazul de electroni incarcati negativ si de fortele de
repulsie care se stabilesc intre ionii pozitivi.

Figura 44. Legdtura metalica [44]

Prin interactiunea a doi orbitali atomici, de exemplu orbitalii 3s a doi atomi de sodiu, se obtin doi
orbitali moleculari, un orbital de legatura si un orbital de antilegatura (similar formarii legaturii
covalente prin metoda orbitalilor moleculari). Daca interactioneaza N orbitali atomici, se
formeaza N orbitali moleculari.

De exemplu, intr-un singur cristal metalic care contine un mol de atomi de sodiu, prin
suprapunerea a 6,022x10% orbitali atomici 3s se vor obtine 6,022x10% orbitali moleculari.
Energia care separa orbitalii moleculari de legatura si antilegatura scade odata cu scaderea
suprapunerii dintre orbitalii atomici.
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Interactiunile dintre atomii de sodiu care se gasesc intr-un mol au ca rezultat o serie de orbitali
moleculari situati la distanta destul de mica (o3s si 6*3s). Acestia formeaza o banda aproape
continua de orbitali care apartine cristalului ca intreg. Un mol de atomi de Na contribuie cu
6,022x1023 electroni de valentd, deci cei 6,022x10%3 orbitali moleculari sunt pe jumatate ocupati.

Abilitatea sodiului metalic de a conduce electricitatea se datoreaza capacitatii oricaruia dintre
electronii cu cea mai mare energie din orbitalul 3s de a se deplasa intr-un orbital vacant cu
energie usor mai mare in aceeasi banda atunci cand este aplicat un camp electric. Fluxul net de
electroni rezultat este in directia cdmpului electric aplicat.

Na

3p

35 —

9p

25—

18—

Structura benzilor sodiului

Banda neocupata de cea mai joasa energie se numeste banda de conductie, iar banda ocupata
cu electroni care are cea mai nalta energie se numeste banda de valenta.
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VIII.2. Structuri ionice

Majoritatea ionilor monatomici se comporta ca particule de forma sferica incarcate
pozitiv sau negativ, iar atractia exercitatd pentru ionii de sarcind opusa este aceeasi in toate
directiile. Tn consecintd, compusii ionici au structuri stabile (1) atunci cand ionii sunt Tnconjurati
de cat mai multiioni cu sarcina opusa si (2) cand cationii si anionii sunt in contact unul cu celalalt.
Structurile sunt determinate de doi factori principali: dimensiunile relative ale ionilor si raportul
dintre numarul de ioni pozitivi si negativi din compus.

Tn structurile ionice simple, anionii (care sunt ca dimensiune mai mari decat cationii) sunt
dispusi intr-un aranjament de tip matrice. Cationii ocupa de obicei unul dintre cele doua tipuri de
lacune ramase intre anioni. Cea mai mica lacuna se gaseste intre trei anioni dintr-un plan si un
anion aflat intr-un plan adiacent. Cei patru anioni care inconjoara aceasta lacuna sunt dispusi in
colturile unui tetraedru, astfel incat lacuna este numita lacuna tetraedrica. Tipul mai mare de
lacuna se gaseste in centrul a sase anioni (trei intr-un singur strat si trei intr-un strat adiacent)
situati in colturile unui octaedru; aceasta se numeste lacuna octaedrica.

Sistem de cristalizare cubic: unitatea de baza are forma unui cub. Se cunosc trei tipuri de
cristale cubice: cubic simplu, cubic centrat intern, cubic cu fete centrate.

a a a
a a a
a a i
Cubic simplu [45] Cubic centrat intern [46] Cubic cu fete centrate [47]
Lacuna octaedrica Lacuna tetraedrica

Figura 45. Lacune tetraedrice si lacune octaedrice [48]
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Sistemul cubic simplu: asezarea atomilor corespunde colturilor cubului. Fiecare atom este
apoi impartit in mod egal intre opt cuburi adiacente si, prin urmare, celula unitara contine in total

un singur atom (1/8x8).

Sistemul cubic cu fete centrate: asezarea atomilor corespunde colturilor cubului si

centrului cubului. Astfel, celula unitara va contine doi atomi (1/8 x 8 + 1).

Sistemul cubic cu fete centrate: asezarea atomilor corespunde colturilor cubului si fetelor

cubului. Astfel, celula unitara va contine patru atomi (1/8 x 8 + % x 6).

Sistemele de cristalizare cunoscute sunt: cubic, tetragonal, rombic, monoclinic, triclinic,

romboedric, hexagonal.

J
o

Sistem de cristalizare cubic

Sistem de cristalizare tetragonal [49]

b

b

Sistem de cristalizare rombic [50]

Sistem de cristalizare monoclinic [51]

i

Sistem de cristalizare triclinic [52]

Sistem de cristalizare romboedric [53]
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a

Sistem de cristalizare hexagonal [54]

Caracteristici geometrice

Sistem Laturi Unghiuri

Cubic a=b=c a=B=y
Tetragonal a=b#c a=B=y

Rombic azb#c a=B=y
Monoclinic azb#c a=y=90, B#90
Triclinic azb#c ozpzy
Romboedric a=b=c a=B=y=90
Hexagonal a=b#c a=B=90, y=120

Prin notiunea de stare solidd a substantelor de natura cristalind se intelege starea
caracterizatd printr-o anume regularitate in distributia atomilor sau moleculelor care alcatuiesc

substanta.

Astfel, cristalul poate fi considerat elementul structural de baza al materiei in stare solida.
Fiecare substanta solidd formeaza cristale cu o forma determinata, caracteristica
substantei respective. Clasificarea cristalelor se face pe baza simetriei lor. Aceasta simetrie

depinde de anumite elemente de simetrie: centrul, planele si axele de simetrie.

Fiecare substanta cristalina are o retea spatiala proprie, caracterizata prin pozitia particulelor si

prin distantele dintre ele.

Cea mai mica portiune dintr-o retea spatiala care are toate caracteristicile structurii retelei se

numeste celula elementara.

v

Figura 46. Celuld elementard [55]
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n cazul unor retele heteroatomice, ordonarea ionilor in retea se face tindnd cont de doi factori:

- Principiul electroneutralitatii (numarul sarcinilor pozitive trebuie sa fie egal cu numarul
sarcinilor negative)

- Raportul razelor reation/ranion

Reteaua de tip AB (heteroatomic)
a. Reteaua de tip CsCl (rcation/ranion = 1) este o retea de tip cubic simplu.

Anionii se gasesc in colturile cubului:
1 . .
8-§= 1ion (CI")
lonul de semn contrar va ocupa centrul cubului:

1-1=1ion (Cs")

Figura 47. Celula elementard a clorurii de cesiu [56]

b. Reteaua de tip NaCl (rcation/ranion < 0.7) este o retea cubica cu fete centrate. Drept reper se
poate alege atat anionul, cat si cationul substantei respective. lonii se gasesc in colturile si pe
fetele cubului:

Exemplu: cationii se vor gasi in:

Colturi: 8-%= 1

Fete:6-l=3
2
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Tn total, vor fi 4 cationi Na*. Anionii vor fi distribuiti n:
. 1
Muchii: 12 i 3
Centru:1-1=1

Tn total, vor fi 4 anioni CI. Formula bruta va fi (NaCl)4

Figura 48. Celula elementard a clorurii de sodiu [57]

c. Reteaua de tip ZnS (rcation/ranion < 0.414) este o retea cubica cu fete centrate. Drept reper se
poate alege atat anionul, cat si cationul substantei respective. lonii se gasesc in colturile si pe
fetele cubului:

Cei 4 anioni S se vor gasi in:
Colturi: 8 -% =1
Fete: 6 % =3
n lacunele tetraedrice ale celulei elementare se vor gési cationii:

4 -1 = 4 cationi Zn**
Formula bruta va fi (ZnS)a.
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I~ -9
o« ® s -

— ® Zn

nS

Figura 49. Celula elementard a sulfurii de zinc [58]
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