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PREFATA

Prezenta lucrare este o editie actualizata a cartii cu titlul CHIMIE
TEHNICA si se adreseaza studentilor Facultatii de Inginerie Electrica,
specializarile: Electromecanica, Informatica aplicata in inginerie electrica,
Inginerie electrica si calculatoare, Ingineria sistemelor energetice,
Echipamente si instalatii de aviatie (invatamént cu frecventa), dar si
studentilor de la forma de invataméant cu frecventa redusa. Poate fi insa
utilizata si de alti studenti care studiaza chimia.

Cartea cuprinde 16 capitole si abordeaza notiuni de structura atomului
(capitolul 1), tipurile de legaturi chimice (capitolul 2), notiuni de de
termodinamica (capitolul 3) si cinetica chimica (capitolul 4), de electrochimie
(capitolul 6) si coroziune (capitolul 7). Lucrarea cuprinde de asemenea informatii
despre sistemele disperse (capitolul 5), materialele magnetice (capitolul 9),
metale (capitolul 8), semiconductori (capitolul 10), compugi macromoleculari
(capitolul 11), substante luminofere (capitolul 12) si cristale lichide (capitolul 13).
Capitolul 14 face referire la combustibili si lubrifianti pentru autovehicule iar
capitolele 15 si 16 abordeazé energetica si materialele tehnice. Noul material a
fost imbunatatit prin introducerea in capitolul 6 a unor noi sisteme electrochimice
de generare a energiei electrice (acumulatoare pe baza de litiu si pile de
combustie), dar si prin abordarea unor materiale moderne, obtinute prin
utilizarea unor tehnologii de ultima generatie (capitolul 16).

Lucrarea este perfectibila, astfel ca vom aprecia ca binevenita orice

observatie sau sugestie care ar permite imbunatatirea ei.

Craiova, 15.01.2022

Autorii






1. NOTIUNI DE STRUCTURA ATOMULUI

Atomul este cea mai mica particula a materiei care ihca mai
pastreaza proprietatile chimice ale unui element chimic sau cea mai mica
particula dintr-o substanta care prin procedee chimice obignuite nu poate fi
divizata in alte particule mai simple.

Atomului i-au fos consacrate numeroase studii teoretice si
experimentale efectuate de o serie de cercetatori din domeniul fizicii gi
chimiei, studii ce au inceput inca din antichitate.

1.1 MODELUL PLANETAR (al lui Rutherford)

Rutherford admite ca sarcinile pozitive (protonii) se gasesc
concentrate Tn nucleul atomului, iar in jurul lui se rotesc electronii pe
diverse orbite circulare. Numarul de protoni din nucleu este egal cu
numarul de ordine Z (Z=e=p). Atomul are o structura lacunara; volumul total
al particulelor care formeazad atomul reprezintd numai 10-2-10'% din
volumul atomului.

Aproape intreaga masa a atomului este concentrata in nucleu.
Modelul planetar nu poate sa interpreteze o serie de fenomene legate mai
ales de spectrele de emisie ale atomilor. in modelul planetar se admite c&
forta de atractie intre nucleu si fiecare electron este echilibratéd de forta
centrifuga care ia nastere prin rotirea electronului. Pe masura ce electronul
pierde din energie, el trebuie sa se apropie de nucleu, iar dupa
consumarea intregii energii emisia luminii trebuie s& inceteze. In practica
se observa ca lungimea de unda a luminii emise nu variaza (sistemul
planetar nu poate interpreta acest fenomen).

1.2 MODELUL BOHR

Bohr a adoptat atomul lui Rutherford si a reusit sa-l puna in
concordanta cu fenomenele spectrale, emitand doua postulate.

Postulatul |: Din infinitatea de orbite posibile, electronul se
roteste numai pe un numar limitat de orbite, pentru care produsul
cantitatii de miscare, ,mvr”, pentru o rotatie intreagé este un multiplu al
constantei lui Planck:

2amvr=nh (1-1)
unde: m = masa electronului;

v = viteza liniara a electronului;

r = distanta dintre electron si nucleu (raza);

h = constanta lui Planck;

n = un numar intreg (1, 2, 3...) = numarul cuantic.
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Orbitele care satisfac conditia (1-1) se numesc orbite permise sau
stationare. Electronul, Tn miscarea sa pe aceste orbite, nu emite si nu
absoarbe energie (contrar legilor fizicii clasice).

Postulatul ll: Electronul poate emite sau absorbi energie cénd face
salturi de pe una din orbitele permise pe o alta orbita permisa.

Se absoarbe energie cand electronul face un salt pe o orbita
superioara si se emite energie cand electronul trece de pe o orbita
superioara pe o alta inferioara.

Emisia si absorbtia de energie se fac sub forma de oscilatii
electromagnetice monocromatice, de o anumita frecventa, v, care
corespunde la o anumita lungime de unda, A.

n salturile electronului, variatia de energie, AE, este proportionala cu
frecventa v a radiatiei si cu constanta lui Planck:

AE =E2-E1=hv (1-2)

Rezulta, de aici, ca energia se emite sau se absoarbe nu continuu,
ci in salturi, sub forma de cuante de lumina, hv (teoria cuantelor a lui
Planck). n fine, Bohr a afirmat c& electronul poate sta la nesfarsit in starea
CuU energia cea mai joasa.

Electronii nu vor cadea pe nucleu!

1.3 TEORIA LUl SOMMERFELD

Daca un electron se roteste in jurul nucleului pe o orbita circulara,
corespunzand unui anumit nivel energetic - conform modelului lui Bohr -
saltul electronului de pe o anumita orbita pe alta ar trebui sa se traduca
printr-o singura linie in spectru.

Experimental insa, liniile simple s-au dovedit a fi multipleti (dubleti,
tripleti etc.).

Modelul lui Bohr nu a putut interpreta multipletii.

Sommerfeld a admis ca un nivel principal trebuie sa fie alcatuit din
mai multe subnivele. El a considerat elipsa pentru a defini orbita
electronilor, cercul fiind un caz particular. In timp ce pentru a defini orbita
circulara este suficienta o singura marime - raza -, pentru elipsa sunt
necesare doud marimi: semiaxa mare "a" si semiaxa mica "b", nucleul fiind
situat intr-un focar.

Bohr a afirmat: razele permise pot lua numai anumite valori
cuantificate astfel:

rm:rz:rs:..=12:22:32: .. (1-3)

Asemanator, in modelul lui Sommerfeld raportul dintre a si b poate
lua numai anumite valori cuantificate, conform relatiei:

alb=n/l+1 (1-4)
unde:

n = numarul cuantic principal, determinat de semiaxa mare, "a", a elipsei;
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| = numarul cuantic secundar sau azimutal.
Pentru un anumit "n", "I" poate lua toate valorile intregi de la 0 la n-1.
Daca n=4, | este 0,1,2,3. Totodata, notiunea de orbita electronica s-a
inlocuit cu aceea de nivel energetic.

Se poate observa ca, deoarece | poate lua valori intre 0 si n-1, deci
in total n valori, rezulta ca exista n subnivele intr-un nivel cu numarul

cuantic principal n.

Tabelul 1-1. Notatiile atribuite nivelelor si subnivelelor

n 1 2 3 4 5 6 7
notatie K L M N ) P Q
n 1 2 3 4

I 0 01 012 01,23

I 0 1 2 3 4
notatie S p d f g

Pentru n =1, 1= 0, deci un singur subnivel, care se noteaza 1s.
Pentrun=2,1=0sil =1 si se noteaza 2s (pentru | = 0) si 2p (pentru | = 1).
Pentrun=3avem|=0, 1, 2 (s, p, d) si se noteaza 3s, 3p, 3d.

Pentrun =4 avem|=0,1,2,3 (s,p,d,f) si se noteaza 4s, 4p, 4d, 4f.

Energiile subnivelelor apartinand aceluiasi nivel principal, n, au valori
foarte apropiate.

Electronul care se roteste pe o traiectorie eliptica se deosebeste de
un model oarecare prin sarcina sa electrica si de aceea orbita sa eliptica nu
poate fi definita numai prin doua numere cuantice. Mecanica cuantica a
demonstrat ca mai sunt necesare inca doua numere cuantice: magnetic,
"m" si de spin, "s". Tn jurul nucleului electronul produce un cdmp magnetic.

Orbita eliptica a electronului poate avea inclinatie diferita fatd de un
camp magnetic exterior, chiar daca n si | sunt aceleasi.

inclinarea orbitei este redat& prin m.

Pentru fiecare valoare a lui I, m poate lua toate valorile ntregi,
inclusiv 0, cuprinse intre "-I" si "+|". Deci, pentru o valoare unica a lui |, sunt
posibile (21+1) valori pentru "m".

Rotatia electronului in jurul propriei axe da si ea nastere la un
camp magnetic.

Fiecare electron existent in atom poate fi considerat ca un mic
magnet. Daca sensurile campurilor magnetice pentru doi electroni sunt
diferite, cadmpurile se compenseaza, formand un dublet electronic cu
stabilitate mai mare ({T). Se spune c& cei doi electroni sunt cuplati sau
compensati si cu spinii antiparaleli. La gazele rare toate perechile de
electroni sunt cuplate.

Numarul cuantic de spin poate lua valorile -1/2 si +1/2.
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Principiul excluziunii (W. Pauli): Intr-un atom nu pot exista doi
electroni pentru care toate cele patru numere cuantice sa fie egale.

1.4 NUMARUL MAXIM DE ELECTRONI DE PE UN NIVEL
ENERGETIC

n=1, 2, 3... si calculam celelalte numere cuantice.

Pentru fiecare n, | are valori intregi de la 0 la n-1.

Pentru fiecare |, m are (21+1) valori.

Pentru fiecare | pot exista 2(2|+1) electroni (tindnd seama de spin).

Pentru nivelul K: n = 1, | este n-1 = 0, deci sunt 2(2x0+1) = 2
electroni. Pe primul nivel (n=1), numarul maxim de electroni este 2.

Pentru nivelul L: n =2, 1 =0, ..., n-1, | = 0,1, deci vor exista
subnivelurile 2s si 2p. Pe subnivelul 2s avem 2(2x0+1) = 2 electroni, pe 2p
avem 2(2x1+1) = 6 electroni. Deci pe n = 2 sunt 8 electroni.

Pentru nivelulM: n=3,1=0, ....n-1 =0,1,2, adica 3s, 3p, 3d .
Pentru 3s (I = 0) avem 2(2x0+1) = 2 electroni.

Pentru 3p (I = 1) avem 2(2x1+1) = 6 electroni.

Pentru 3d (I = 2) avem 2(2x2+1) = 10 electroni.

Numarul maxim de electroni pe nivelul al treilea (n=3) va fi de 2+6+10=
18 electroni.

Pe nivelul n = 4 vor fi 32 electroni, pe nivelul n = 5 vor fi 50 electroni.

Se constata o crestere a numarului maxim de electroni de la un nivel
la altul dupa legea:

N=Tueeiiennenn. 2 x 12= 2 electroni
N=2eeieiean. 2 x 22 = 8 electroni
N=3. . 2 x 32= 18 electroni
=4 2 x 42 = 32 electroni
N=5............. 2 x 52= 50 electroni

Daca se noteaza cu N numarul maxim de electroni pe un anumit
nivel, acesta se poate calcula cu relatia:

N=2n2 (1-5)

Constatare: Toate subnivelele s (I=0) contin maxim 2 electroni,
subnivelele p (I=1) contin 6 electroni, subnivelele d (I=2) contin 10 electroni,
subnivelele f (I=3) contin 14 electroni etc.

1.5 ALTE CONCEPTII ASUPRA STRUCTURII ATOMULUI
In 1924, Louis de Broglie elaboreazd mecanica ondulatorie. Din
teoria cuantelor, a lui Planck, rezultd ca orice unda electromagnetica

poseda nu numai proprietati ondulatorii, ci Si corpusculare. In noua teorie s-
a demonstrat si aspectul invers, si anume ca fiecare particula, miscandu-se
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cu o viteza apreciabila, poate manifesta nu numai proprietati corpusculare,
dar si ondulatorii.

Conform mecanicii ondulatorii, Th cazul miscarii unui electron nu se
poate vorbi despre un model atomic cu orbite precise, ci ca, la un moment
dat, exista cea mai mare probabilitate ca electronul sa se afle la o anumita
distanta de nucleu.

Aceasta probabilitate se calculeazd cu ajutorul ecuatiei lui
Schrédinger. Pentru fiecare valoare a numarului cuantic principal "n" exista
n? solutii de rezolvare a ecuatiei. Fiecare solutie se numeste functie de
unda si patratul sau exprima probabilitatea ca un electron sa se gaseasca
intr-un anumit spatiu.

Nu se poate trasa drumul exact pe care il parcurge un electron; de
aceea, notiunea de orbita este lipsita de sens. Pentru a descrie
probabilitatea ca un electron sa se afle intr-un anumit spatiu, s-a introdus
notiunea de orbital.

Un orbital reprezinta spatiul din jurul nucleului in care este cel mai
probabil sa se gaseasca un electron.

Intr-un orbital pot s& se gaseascad simultan maximum 2 electroni.
Pentru o valoare datd a numarului cuantic principal "n", cei n? orbitali ai
atomului hidrogenoid au aceeasi energie.

Acest lucru nu mai este valabil la atomii care au mai multi electroni.
in acesti atomi, pentru un numar cuantic principal dat, orbitalii nu mai
poseda toti aceeasi energie. De exemplu, orbitalii "2p" au energii putin mai
mari decéat orbitalul 2s. Orbitalii 3d au insa aproximativ aceeasi energie ca
si orbitalii 4s si 4p. Diferente mari de energie apar dupa plasarea a
2,8,8,18,18,32 electroni.

1.6 OCUPAREA SUCCESIVA CU ELECTRONI A ORBITALILOR

Aranjamentul electronului in atomul de hidrogen este 1s'. Atomul de
heliu se simbolizeaza 1s2.

Configuratia electronica a litiului este 1s22s'. Atomul de beriliu - Be -
(Z=4) are 4 protoni in nucleu si 4 electroni in orbitali. Configuratia
electronica pentru Be este: 1s22s2. Pentru elementul bor, B, vom avea
urmatoarea configuratie electronica: 1s22s22p?.

Trecand peste cateva elemente, sa ne oprim la fluor, cu numarul
atomic Z=9, care are 9 protoni si 9 electroni: 1s?2s22p5. Urmatorul element,
neonul (Z=10), are zece electroni distribuiti astfel: 1s22s22p8. Ultimul loc din
orbitalul "2p" este complet ocupat la neon.

Cele prezentate pana acum sunt rezumate in tabelul 1-2.

Trecand la urmatorul element, sodiu (Z=11), intdlnim o situatie
similara cu aceea de la litiu (Z=3). Ajungand la elementele Cl (Z=17) si Ar
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(Z=18), constatam ca ele au configuratii electronice foarte asemanatoare
cu cele ale F (Z=9) si Ne (Z=10):

Na (Z=11): 1s22s22p°®3s’

Cl (Z=17): 1s?2s%22p®3s23p°

Ar (Z=18): 1s%2s°2p®3s23p°

Tabelul 1-2. Configuratia electronica a primelor elemente din sistemul
periodic

Element Nr. atomic, Configuratia
Z electronica

0 1 2

H 1 18!
He 2 1s?

Li 3 1522s!
Be 4 152282

B 5 1522s22p'

C 6 1522522p?

N 7 1522s22p3

@) 8 1522822p*

F 9 1522522p®
Ne 10 1522522p°

COMPLETAREA ORBITALILOR DE ENERGIE EGALA. REGULA LUI
HUND

Sa luam ca exemplu modul in care se ocupa cu electroni orbitalii
perioadei a doua, ce cuprinde elementele Li-Ne (Z=3+10).

Disponibili sunt un orbital 2s si trei orbitali 2p. Orbitalul 2s, fiind de
energie putin mai joasa decét orbitalul 2p, se ocupa primul. Orbitalii 2p, de
energie egala, se ocupa succesiv, mai intai fiecare cu cate un electron si
numai dupa aceea cu un al doilea electron:

Nt

2s 2p

N
N N

N

Figura 1-1. Ocuparea cu electroni a orbitalelor 2p.
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In figura 1-1, fiecare orbital este simbolizat printr-un patrat si fiecare
electron, printr-o sageata.

Aceasta aranjare este mai stabila decat cealalta, in care unii orbilali
"p" s-ar ocupa cu doi electroni, in timp ce altii raman neocupati.

1.7 CONFIGURATIA ELECTRONICA $I SISTEMUL PERIODIC AL
ELEMENTELOR

1.7.1 Sistemul periodic al elementelor

Sistemul periodic este alcatuit din opt grupe (dupa alta
clasificare, 10) si sapte perioade. Prima perioada contine numai doua
elemente: H si He.

Perioadele a doua si a treia cuprind fiecare cate opt elemente.
Fiecare incepe cu un metal alcalin, are pe locul al saptelea cate un halogen
si se incheie cu un gaz inert.

Perioadele a patra si a cincea contin cate 18 elemente.

Perioada a sasea contine 18 + 14 lantanide = 32 elemente. Dupa La
(Z=57), in perioada a sasea urmeaza un grup de 14 elemente, lantanidele,
avand proprietati analoage lantanului.

Ultima perioada, a saptea, este incompleta, fiind formata din Fr, Ra,
Ac + actinidele.

Dupéa Ac (Z=89) urmeaza un alt grup de 14 elemente, actinidele si
inca 5 elemente, pana la Z=108, incat se poate spune ca perioada a
saptea contine 22 de elemente (se ia in considerare si ultimul element,
cu Z=108).

1.7.2 Elemente tranzitionale "d" si "f"

Dupa perioada a treia, care se termina cu argonul, urmeaza,
conform principiului completarii succesive cu electroni a nivelului exterior,
perioada a patra, care incepe cu potasiul (Z=19) si calciul (Z=20), primul cu
un electron, al doilea cu doi electroni in orbitalul 4s. Apoi, brusc, apare o
intrerupere in aplicarea principiului ocuparii succesive: electronul distinctiv
al elementului scandiu, Z=21, in loc sa ocupe un orbital 4p, este plasat intr-
un orbital 3d. In continuare se ocupa cei cinci orbitali 3d cu 10 electroni,
rezultdnd elementele cu Z = 21+30 (Sc pana la Zn). Aceasta discontinuitate
se explica prin faptul ca orbitalii 3d au energii mai joase decat orbitalii 4d.

in tabelul 1-3 sunt prezentate configuratile electronice ale
elementelor perioadei a patra.

Deoarece 1s22s?2p®3s23p® reprezintd configuratia electronica a
argonului (Z=18), vom simboliza acesti electroni prin (Ar).
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in perioada a 5-a sunt, de asemenea, metale tranzitionale d. Ele
incep cu Y (Z=39) si se termina cu Cd (Z=48). Elementele netranzitionale
de la inceput sunt Rb (Z=37) si Sr (Z=38). Ordinea ocuparii este 5s4d5p
(tabelul 1-4).

O alta intrerupere de acelasi fel, ducand la elementele tranzitionale
"f", este in perioadele 6 si 7. Are loc mai intdi completarea orbitalilor 4f
(perioada 6), respectiv 5f (perioada 7), situati la nivele de energie mai joase
decat orbitalii 5d, respectiv 6d. In perioada a 6-a elementele tranzitionale
incep cu La (Z=57) si se termina cu Hg (Z=80). In perioada a 7-a
elementele tranzitionale incep cu Ac (Z=89) si se termina cu elementul
numarul 108.

Ultima coloana a tabelului 1-4 arata si ordinea energetica a subnivelelor.

Tabelul 1-3. Configuratiile electronice ale elementelor perioadei a patra

Grupa | Z | Element Configuratia electronica
0 1 2 3
la 19 | K 1522522p83s23p®4s’ = (Ar)4s’
lla 20 | Ca (Ar)4s?
b 21 |Sc (Ar)3d'4s2
IVb 22 | Ti (Ar)3d24s?
Vb 23 |V (Ar)3d34s?
Vb |24 |cCr (Ar)3d54s'*
VIlb 25 | Mn (Ar)3d®4s? elemente
Villb |26 |Fe (Ar)3d®4s? tranzitionale
VIilib 27 | Co (Ar)3d74s? "d"
VIlb 28 | Ni (Ar)3d24s?
Ib 29 |Cu (Ar)3d'%4s™
Ib 30 | Zn (Ar)3d'94s?
llla 31 | Ga (Ar)3d'%4s24p?
IVa 32 | Ge (Ar)3d'94s24p?
Va 33 | As (Ar)3d'%4s24p3
Vla 34 | Se (Ar)3d194s24p*
Vlla 35 | Br (Ar)3d'%4s24p5
Vllla 36 | Kr (Ar)3d'94s24pb

*Aceastd comportare se datoreazi stabilitatii mai mari rezultate prin semiocuparea sau
ocuparea totala cu electroni a orbitalului d

1.7.3 Proprietati generale ale elementelor
Ele sunt neperiodice si periodice. Primele variaza continuu, adica

cresc treptat de la primul element al tabloului periodic pana la ultimul, si
sunt determinate de nucleele atomice.
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Exemplu: masa atomica, A, si numarul atomic, Z.

Proprietatile periodice sunt determinate de invelisul electronic si
variaza periodic, adica se repeta pentru fiecare perioada a sistemului.

Dintre acestea, cele mai importante sunt proprietatile chimice si
unele proprietati fizice ca: volumul atomic, densitatea, razele atomice,
razele ionice, potentialele de ionizare, spectrele atomilor.

Tabelul 1-4. Orbitalii ce urmeaza a fi completati cu electroni,
corespunzatori fiecarei perioade

Orbitalii care se
N Nr. completeaza in fiecare
. r. de . " NI .
Perioada atomic perioada, in ordinea
elemente 9 . .
Z crescatoare a energiei
lor
- |
1 2 1-2 1s
2 8 3-10 2s2p
3 8 11-18 3s3p
4 18 19-36 4s3d4p
5 18 37-54 5s4d5p
6 32 55-86 6s4f5d6p
7 32 87-? 7s5f(6d7p)

Periodicitatea proprietatilor chimice

Fiecare perioada se incheie cu un gaz rar. Toate gazele rare
formeaza impreuna grupa a Vlll-a. Gazele rare au inertie chimica
caracteristica. Fiecare gaz rar este precedat de un halogen si este urmat
de un metal alcalin. Metalele alcaline formeaza Tmpreuna prima grupa
principald a sistemului periodic si au proprietatea de a ceda usor electronul
periferic, trecand in cationi monovalenti; starea lor de oxidare este +1.
Grupa a ll-a este formata din elemente (metale alcalino-paméantoase) care
pierd usor doi electroni formand cationi bivalenti, starea lor de oxidare
fiind +2.

Halogenii preced gazele rare si formeaza grupa a Vll-a principala. Ei
accepta usor un electron, formand anioni monovalenti; starea lor de oxidare
este -1. Elementele din grupa a Vl-a principala, avand 6 electroni pe ultimul
strat, accepta usor 2 electroni pentru realizarea octetului si formeaza anioni
bivalenti; starea lor de oxidare este -2.

Tendinta de a pierde sau de a primi electroni se manifesta si la
elementele din celelalte grupe, dar in mai mica masura.

Elementele care accepta usor electroni se numesc electronegative,
iar cele care cedeaza usor electroni se numesc electropozitive.

Starea de oxidare pozitiva (caracter metalic) corespunde cu numarul
de electroni cedati pentru a rezulta octetul de pe ultimul nivel.
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Starea de oxidare negativa coincide cu numarul de electroni
acceptati pentru a se forma octetul de pe ultimul nivel.

Elementele electronegative au caracter oxidant, iar cele
electropozitive, au un caracter reducator.

Periodicitatea proprietatilor fizice

Densitatea reprezinta numarul de atomi dintr-un cm3.

Volumul atomic este volumul ocupat de un atom-gram, fiind A/p, Si
este o functie periodica de numarul atomic Z.

Cele mai mari volume atomice le au metalele alcaline, iar cele mai
mici, elementele tranzitionale si halogenii.

In cadrul unei grupe, volumul atomic creste de sus in jos, deoarece
se adauga noi straturi electronice.

Metalele alcaline au si cele mai mari raze atomice. in cazul formarii
cationilor volumul atomic scade, deoarece pleaca electroni si cresc fortele
coulombiene dintre nucleu si electronii ramasi. La formarea anionilor
volumul atomic creste (respectiv volumul ionic), deoarece se adauga
electroni, iar fortele de atractie dintre electroni si nucleu scad.
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2. LEGATURI CHIMICE

Compusii chimici se formeazéa ca urmare a combinarii a doi sau mai
multi atomi. Compusul este stabil daca energia totalda a combinatiei este
mai mica decat cea a atomilor din care acesta este format. Starea legata
implica existenta unei forte de atractie nete intre atomi = legatura chimica.

Energia de ionizare a unui atom a fost definitda ca fiind energia
necesara pentru indepartarea unui electron din invelisul electronic al
acestuia. Energia de ionizare secundara reprezinta energia suplimentara
necesara indepartarii unui al doilea electron din atom etc. Aceste energii
pot fi determinate prin analiza spectrelor atomice.

In general, energia de ionizare creste in perioada de la stanga la
dreapta si scade in grupa de sus in jos. Aceste tendinte pot fi explicate pe
baza configuratiilor electronice ale elementelor.

Afinitatea pentru electroni a unui atom reprezintd energia
necesara adaugarii unui electron la un atom in stare gazoasa, pentru a
forma un anion in stare gazoasa.

Xg+te —>Xqg

Uneori, afinitatea pentru electron este exprimata ca fiind energia de
ionizare a anionului gazos, X() . Deoarece, pentru majoritatea atomilor,
prin adaugarea unui electron se degaja energie, afinitatea pentru electron
in aceste cazuri este exprimata sub forma unui numar pozitiv (cantitatea de
energie eliberata).

Factorii care influenteaza afinitatile pentru electroni sunt aceiasi cu
cei care influenteaza energiile de ionizare ale atomilor. Din acest motiv
tendinta generala este ca afinitatea pentru electron sa creasca de la stanga
la dreapta in perioada, ca urmare a cresterii in acelasi sens a sarcinii
nucleului si scaderii razei atomice. in grupa, variatia afinitatii pentru
electron este mai greu de prezis, deoarece odata cu Tnaintarea in grupa
creste raza atomului (ceea ce conduce la scaderea atractiei pentru
electron), dar in acelasi timp creste sarcina nucleului (ceea ce conduce la
cresterea atractiei pentru electron). Pentru metalele alcaline si pentru
majoritatea nemetalelor efectul dimensiunii este mult mai mare, astfel incat
afinitatea pentru electron scade in grupa de sus in jos.

Gazele nobile poseda configuratii electronice stabile, avand
afinitati electronice nule sau usor negative (corespunzatoare unui
proces endoterm).

2.1 LEGATURI INTERATOMICE
2.1.1 Legatura ionica
Legétura ionica reprezintd acea legatura formaté in urma atractiei

electrostatice dintre ionii de semn contrar, rezultati ca urmare a indepartarii
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unuia sau mai multor electroni dintr-un atom (care se incarca astfel pozitiv)
si atasarii lor la un alt atom (incarcat astfel negativ).

Teoria legaturii ionice a fost fundamentata de J.J. Berzelius. Mai
tarziu, W. Késsel a reluat aceasta teorie, punand-o in acord cu conceptiile
asupra structurii atomului. El a evidentiat faptul ca, in procesele de pierdere
si captare de electroni, ionii tind sa realizeze o structura electronica de tip
gaz inert (2, 8, respectiv, 18 electroni), care este foarte stabila.

Legaturi ionice tipice se intalnesc in halogenurile metalelor alcaline
si alcalino-pamantoase.

Elementele electropozitive (Na, Mg, Ca) pierd electroni, avand o
energie de ionizare mica; elementele electronegative (O, CIl) accepta
electroni, avand afinitate pentru electroni mare.

Exemple:
Na.+.C|=—F Na++=(.:.| -

.Mg. + 10e —p Mg2++=O: 2

«Cae+2 3Cl e —>Ca? +2 3Cl 5

L1 ] L1 ]

Daca afinitatea pentru electroni a elementului electronegativ ar fi mai
mare decét energia de ionizare a elementului electropozitiv, electronul s-ar
extrage usor. Se constata insa ca si in cazul elementelor celor doua grupe
extreme (I si VII) lucrurile stau invers. Afinitatea pentru electroni a clorului
este 3,8 eV, iar potentialul de ionizare al sodiului este 5 eV. Energia
suplimentara (1,3 eV) necesara extragerii electronului este furnizata de
interactiunea electrostatica dintre atomi, cu conditia ca acestia sa fie situati
la o distanta adecvata (11 A in cazul sodiului si clorului).

In stare solida, compusii ionici formeaza retele ionice, caracterizate
prin alternanta ionilor pozitivi cu ioni negativi, ionii ocupand pozitii bine
determinate; intre ioni se manifesta forte de atractie electrostatica. Astfel,
clorura de sodiu, NaCl, cristalizeaza in retea cubica; acelasi tip de retea
mai formeaza si NaF, KBr, Nal, MgO, AgCl etc.

in reteaua clorurii de sodiu, ionii Na* si CI- ocupa pozitii bine
precizate, fiecare ion de sodiu interactionand electrostatic cu sase ioni de
clor, situati Tn imediata vecinatate; analog, fiecare ion de clor este
inconjurat de sase ioni de sodiu. Numarul ionilor de semn contrar cu care
este inconjurat un ion, plasati in imediata vecinatate a acestuia, reprezinta
numarul de coordinare; pentru ionii de sodiu si clor acesta este sase.

Legaturile ionice sunt puternice (energia lor este de ordinul zecilor
de kilocalorii). Acesta este motivul pentru care combinatiile ionice sunt
caracterizate de puncte de fierbere si de topire ridicate. Punctele de topire
si de fierbere ale compusilor ionici cresc cu cresterea valentei.
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Combinatiile ionice se dizolvd in solventi cu constanta
dielectrica mare.

Solidele ionice nu conduc curentul electric deoarece in structura lor
nu exista particule incarcate electric, mobile.

Majoritatea compusilor ionici sunt duri. Suprafetele cristalelor lor nu
se zgarie usor, datoritd legaturilor puternice dintre ionii retelei, acestia fiind
greu de dislocuit.

2.1.2 Legatura covalenta

In 1916, G.H. Lewis a aratat c&, o altid cale de realizare a unei
configuratii stabile este punerea in comun de electroni.

Legatura covalenta simpla se realizeaza prin punerea in comun a
doi electroni, cate unul de la fiecare atom participant la legatura, acestia
stabilindu-si configuratia stabila (dublet sau octet). Fiecare electron pus in
comun apartine ambilor atomi.

Trebuie remarcata diferentierea dintre acest tip de legaturd si
legatura ionica: legatura covalenta implica impartirea unei perechi de
electroni de valenta de catre doi atomi, in timp ce legatura ionica
presupune transferul electronilor.

in functie de afinitatile pentru electroni ale atomilor participanti la
legatura covalenta, se pot distinge:

a) legatura covalenta nepolarg;
b) legatura covalenta polara.
a) Legatura covalenta nepolara

Legatura covalenta nepolara se realizeaza atunci cand atomii care
pun in comun electroni au afinitati pentru electron egale. In acest caz,
perechea de electroni pusa in comun apartine in egald masura ambilor
atomi. Moleculele formate din aceleasi elemente (exemple: Hz, Cl2 etc.) vor
forma legaturi covalente nepolare, deoarece forta de atractie exercitata
asupra electronilor implicati in legatura este aceeasi pentru ambii atomi.

He + +H —» HS H sau H-H

2Cle + oCls— »3Cls Cls sau Cl-Cl

Atomul de hidrogen (Z = 1) poseda un electron in invelisul sau
electronic, plasat pe orbitalul 1s. In scopul formarii unei structuri electronice
stabile, doi atomi de hidrogen (H) pun in comun electronul 1s', rezultand o
moleculd, Hz. Fiecare atom participant la legatura isi realizeaza o structura
stabila de dublet, corespunzatoare heliului.

Atomul de clor (Z = 17), cu configuratia electronica (Ne)3s23p®, are
sapte electroni in stratul de valenta. Molecula de clor, Clz2, se formeaza ca
urmare a punerii in comun a cate unui electron din substratul 3p de catre
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fiecare atom. Se realizeaza astfel o configuratie stabila de octet pe ultimul
strat pentru ambii atomi de clor, intre acestia stabilindu-se o legatura
covalenta simpla.

Deoarece fiecare atom de clor se leaga printr-o singura covalenta de
celalalt atom, se spune ca atomul de clor este monocovalent.

Covalenta este reprezentata de numarul de electroni pe care un
atom ii pune Th comun cu alti atomi.

Exista situatii in care atomii se unesc prin mai multe covalente.
Acesta este si cazul moleculei de oxigen, Oz, formaté din doi atomi de
oxigen, fiecare atom avand sase electroni de valenta. Pentru realizarea
configuratiei stabile de octet, este necesara formarea a doua covalente.

t02:20: sau :0=0:

Molecula de azot este formata din doi atomi de azot, acestia avand
configuratia electronica (He)2s?2p3. Pentru realizarea configuratiei stabile
de octet, acestia trebuie sa& puna in comun céate trei electroni. Se formeaza
astfel o legatura covalenta tripla.

+ N3 $tN sau SN=N¢
Covalentele dintr-o legatura multipla nu sunt identice.

b) Legatura covalenta polara

Este legatura covalentd in care electronii pusi in comun sunt
impartiti inegal de catre atomii participanti la legatura; electronii petrec mai
mult timp in jurul atomului cu electronegativitate mai mare.
Exemplu:

L 1] L 1]

He + «Cls—» H: Cl 2

[ 1] [ 1]

In acest tip de legaturd apare o separare de sarcini, unul dintre
atomi fiind usor mai pozitiv, iar celalalt usor mai negativ; legatura va
produce un dipolmoment (centrul sarcinilor pozitive nu mai coincide cu
centrul sarcinilor negative). Sarcinile care apar in dipol nu sunt sarcini
intregi, ca in cazul compusilor ionici, ci au valori fractionare. Ele se
reprezinta simbolic prin 6+ si 5-. Cele doua fractiuni, fiind egale si de semne
contrare, se compenseaza reciproc, molecula ramanand neutra din punct
de vedere electric.

Polaritatea legaturii creste odatd cu cresterea diferentei de
electronegativitate dintre atomii participanti la legatura covalenta. In seria
hidracizilor halogenilor, polaritatea cea mai mare o are molecula de acid
fluorhidric, HF, fluorul avand caracterul cel mai electronegativ.
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