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I. STRUCTURA ATOMULUI 

   Scurt istoric 

Stabilirea experimentală a faptului că Universul se extinde (ipoteza emisă 

pentru prima oară de Alexander Friedmann), deplasarea spre roşu1, a condus la 

concluzia că, în urmă cu aproximativ 15 miliarde de ani, materia şi energia erau 

concentrate într-o zonă punctiformă de densitate şi temperatură incalculabile, care a 

explodat în timpul evenimentului numit Big Bang (teorie lansată pentru prima oară 

de un preot catolic Georges Lemaître într-un articol publicat în „Annales de la 

Société Scientifique de Bruxelles”, 1927). Nu se poate stabili cu certitudine nici 

sursa şi nici modul de coexistenţă a celor două forme, materie şi energie, în această 

zonă primară. După explozie, particulele fundamentale cu temperaturi iniţiale foarte 

ridicate (aproximativ 109 K) şi deci cu energie cinetică foarte mare nu se puteau lega 

în formele cunoscute ale materiei de astăzi. Contribuții fundamentale la elucidarea 

efectelor post ”big bang) au adus și astronomul Edwin Hubble, cel care a descoperit 

îndepărtarea galaxiilor și  cercetătorii Arno Penzias şi Robert Wilson care au 

descoperit radiația cosmică de fond. Odată cu expansiunea a avut loc şi răcirea 

Universului, şi deci scăderea în energie, iar particulele au început să se unească sub 

acţiunea mai multor forţe dintre care cele mai importante sunt: forţa nucleară – din 

domeniul lungimilor de undă scurte, şi care reprezintă forţa de atracţie dintre 

protoni şi neutroni în nucleul atomic; forţa electromagnetică – din domeniul 

lungimilor de undă mai mari, care leagă electronii de nucleu pentru a forma atomi, 

şi care este mult mai slabă decât forţa nucleară. 

 Încă din antichitate, filozofi şi-au pus problema constituţiei materiei, dacă 

aceasta poate fi divizată la infinit sau există o anumită limită, anumite particule de 

bază ale materiei. Prima teorie a constituţiei materie a fost emisă de filozoful grec 

Democrit, care a postulat că materia este formată din particule foarte mici, 
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indivizibile, pe care le-a denumit atomi (în limba greacă atomos = care nu se mai 

poate fi tăiat). El şi-a imaginat atomii de apă ca fiind sferici şi fără asperităţi şi astfel 

apa curge iar atomii de fer cu numeroase asperităţi care se întrepătrund motiv pentru 

care acesta este solid şi nu curge. Această teorie a fost, în timp, uitată, o foarte lungă 

perioadă din istoria ştiinţei considerându-se că materia, tot ce există în jurul nostru, 

are la bază patru ”elemente” apă, aer, foc şi pământ, o intuire destul de bună asupra 

celor patru stări de agregare ale materiei.  

 Teoria atomică a fost reluată în secolul XIV şi multă vreme s-a considerat că 

atomul este cărămida fundamentală din care este construită materia. Astfel, 

Lomonosov a fundamentat teoria atomică şi moleculară şi a fost primul care a dat 

un sens chimic noţiunii de atom folosită de vechii filozofi. El distinge două feluri de 

particule elementare ale materiei: elementele, care sunt particulele cele mai mici şi 

care nu se mai pot divide, ele corespund atomilor, şi corpusculi, particule mai mari 

corespunzătoare moleculelor.  

 Pe măsură ce fizica și chimia s-au dezvoltat, concomitent cu apariţia şi 

dezvoltarea unei aparaturi de investigare corespunzătoare, au apărut argumente că 

atomul are o structură complexă, că și el este format din alte particule. 

 Una dintre primele dovezi experimentale a structurii complexe a atomului o 

reprezintă electroliza care reprezintă procesul de obţinere a elementelor chimice, 

din soluţiile sărurilor lor ionice, cu ajutorul curentului electric. Pornind de la faptul 

că pentru obţinerea prin electroliză a unui echivalent chimic din orice element, este 

necesară aceeaşi cantitate de electricitate, respectiv 96498 C, G.J. Stoney2 emite în 

1874 ipoteza conform căreia orice sarcină electrică este compusă dintr-un număr 

întreg de sarcini fundamentale şi el chiar calculează valoarea acestei sarcini. 

Calculul se bazează pe următorul raţionament: la trecerea unei cantităţi de curent de 

96458 C prin celula de electroliză, se separă un atom gram din orice element 

monovalent. Un atom gram de element monovalent conţine 6,023·1023 atomi, deci 

ioni care provin dintr-un atom gram transportă cantitatea de electricitate menţionată 
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mai sus ceea ce înseamnă că un singur ion va transporta o cantitate de: 96458/ 

6,023·1023 = 1,602·10-19 C.  

 Prin descărcări electrice în gaze rarefiate se produc radiaţii invizibile care au 

traiectorii rectilinii. Aceste radiaţii, observate în 1869 de J. Hittorf, au fost 

denumite, în 1876, de către Eugen Goldstein3,4, radiaţii catodice deoarece sunt 

emise de catod, sunt independente de natura gazului şi de materialul din care este 

confecţionat catodul, produc fluorescenţă şi sunt deviate în câmp magnetic spre 

polul pozitiv. J.J. Thomson, prin același studiu arată ca acestea sunt universale și le 

definește corpusculi iar mai târziu,la propunerea lui G.F. Fitzgerald s-a acceptat 

denumirea de electroni5. Dacă avem un catod perforat, prin orificiile lui se propagă 

radiaţii anodice sau radiaţii canal. Acestea sunt formate din particule (ionii) 

încărcate pozitiv, care provin din atomii sau moleculele gazului din tub şi din atomii 

din electrozi prin extragerea electronilor, deci dependente de natura experimentului, 

aceasta reprezentând a doua dovadă că atomii sunt formaţi din particule negative şi 

pozitive.  

Efectul termoelectric, descoperit separat de Seebeck6(1825), Peltier7(1821) și  

matematizat de  William Thomson (lord Kelvin8, 1851), care, în principiu, 

reprezintă emiterea de electroni a unui metal, sau a unei joncțiuni formate din două 

metale diferite, la incandescență. 

 Suprafaţa metalelor sau a unor substanţe iradiate cu lumină ultravioletă emite 

radiaţii încărcate negativ, efect fotoelectric, descoperit de H. Hertz9 în 1887 și 

demonstrat matematic de Albert Einstein10 pe baza ipotezelor cuantice ale lui 

Planck. În 1899 s-a ajuns la concluzia că aceste radiaţii sunt de aceeaşi natură cu 

radiaţiile catodice, deci sunt electroni.  

 În anul 1895, W.K. Roentgen a observat că, dacă radiaţiile catodice lovesc un 

obstacol solid, acesta emite radiaţii care au mare putere de pătrundere, pot 

impresiona plăci fotografice acoperite cu hârtie neagră, produc fluorescenţa unor 

substanţe şi ionizează gazele, nu sunt deviate de câmpul electric sau magnetic, deci 

nu au sarcină electrică. Aceste radiaţii sunt de natură electromagnetică, la fel ca 
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lumina, dar cu lungimi de undă foarte mici. Ele au fost denumite raze X sau raze 

Roentgen11-13.  

 Antoine Henri Bequerel, în 1896, arată că mineralele şi compuşii care conţin 

uraniu emit radiaţii invizibile cu următoarele proprietăţi14-15: 

- impresionează o placă fotografică învelită în hârtie neagră 

- provoacă fluorescenţa altor substanţe 

- străbat foiţe metalice subţiri 

- ionizează aerul din jur 

Prin determinării experimentale s-a stabilit că aceste radiaţii sunt formate din: 

- radiaţii α = nuclee de heliu cu viteză foarte mare, He2+ 

- radiaţii β = electroni cu energie cinetică foarte mare, viteza lor putând 

ajunge până la 0,99 din viteza luminii 

- radiaţii γ = radiaţii electromagnetice de aceeaşi natură cu lumina, dar cu 

lungime de undă mult mai mică, ceea ce le conferă o penetrabilitate mult 

mai mare 

În anul 1911 Rutherford şi colaboratorii săi au făcut următoarea experienţă16: 

un fascicul de radiaţii α a fost îndreptat spre o foiţă metalică din aur cu grosimea de 

5 µm. La trecerea particulelor α prin foiţa metalică s-a urmărit, cu ajutorul unui 

ecran circular de sulfură de zinc, devierile suferite în traiectorie şi s-au constat 

următoarele: 

- majoritatea particulelor trec prin foiţa metalică fără să fie deviate ceea ce 

dovedeşte că nu întâlnesc nimic în calea lor 

- o parte din particule sunt deviate foarte puţin, iar prin calculul traiectoriei, 

deviaţia a fost atribuită atracţiei de către electroni 

- un număr foarte mic de particule, aproximativ 1/104 au, la trecerea prin 

foiţa metalică, o deviere mai mare de 90º, unele chiar de 180º, deci 

întoarse din traiectorie. 
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 Modele atomice 

 Pe baza descoperirilor anterioare şi a cercetărilor privind difuziunea 

radiaţiilor α, Rutherford a ajuns la concluzia că structura atomilor este asemănătoare 

cu a sistemului solar şi propune un model al atomului, stabilind că: 

- atomii sunt constituiţi dintr-un nucleu central mic şi foarte dens, încărcat 

cu electricitate pozitivă şi în care este concentrată practic întreaga masă a 

atomului; 

- electronii se mişcă pe orbite circulare şi eliptice în jurul nucleului astfel 

încât forţa centrifugă pe care o dezvoltă este echilibrată de forţa centripetă 

de atracţie de către nucleul pozitiv; 

- între nucleu şi electroni acţionează forţe de atracţie columbiene; 

- sarcina electrică a nucleului este numeric egală, şi de semn contrar, cu 

suma sarcinilor tuturor electronilor, astfel încât atomul este neutru din 

punct de vedere electric. 

Acest model prezintă o serie de deficienţe, care îl fac practic inaplicabil. Este 

instabil chiar în conformitate cu legile electrodinamicii clasice. Astfel electronul, ca 

orice particulă electrică în mişcare accelerată ar trebui să piardă energie sub forme 

de unde electromagnetice. Pe orbite electronii au continuu o acceleraţie centripetă, 

determinată de legea a doua a lui Newton F = mv2/r, deci trebuie să emită continuu 

energie, fapt contrazis de spectrele atomilor care sunt discontinui. În alt doilea rând, 

emisia de energie, din energia proprie a electronului, ar conduce la micşorarea 

vitezei acestuia concomitent cu micşorarea razei de rotaţie, ceea ce ar determina 

prăbuşirea în final pe nucleu şi deci distrugerea atomului, fapt contrazis de realitate 

deoarece, cu excepţia atomilor radioactivi, ceilalţi atomi sunt extrem de stabili. 

 
  I.1. Modelul Bohr pentru atomul de hidrogen 

 Teoria cuantelor şi principiul echivalenţei. 

 Una dintre cele mai revoluţionare teorii ale secolului XX a fost teoria lui 

Planck17-19, privind emisia şi absorbţia de energie radiantă, şi practic constituţia 

energiei radiante. Încercând să explice emisia de radiaţie de către corpurile fierbinţi, 
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Planck arată că, un corp, nu poate emite sau absoarbe în mod continuu energie 

radiantă, ci discontinuu cu o anumită frecvenţă ν. Energia radiaţiei este formată din 

bucăţi, care au fost denumite cuante de energie. El consideră că aceste corpuri sunt 

formate din oscilatori, atomi sau molecule, care se comportă ca nişte oscilatori 

electromagnetici, fiecare având o frecvenţă caracteristică de oscilaţie ν. Planck face 

două consideraţii referitoare la oscilatorii atomici: 

▪ un oscilator poate avea numai acele energii care satisfac relaţia: 

 E = n·h·ν   în care:  

- n = număr ce poate lua numai valori întregi denumit şi număr cuantic 

- h = constanta lui Planck, constantă universală a materiei cu valoarea 6,63·10-34 j şi 

care este practic baza întregii teorii cuantice; 

- ν = frecvenţa; 

- E = energia 

Din această relaţie se observă că energia oscilatorului este cuantificată, iar 

cantitatea cea mai mică de energie radiantă, ce poate exista, pentru o anumită 

frecvenţă, este hν. 

▪ oscilatorul nu emite şi nu absoarbe energie în mod continuu ci doar în 

”salturi” sau cuante. Aceste cuante de energie sunt emise sau absorbite doar când 

oscilatorul trece de la o stare cuantificată de energie la alta. Dacă oscilatorul rămâne 

în una din stările lui de energie cuantificată, el nu emite şi nu absoarbe energie. 

 În anul 1905, Albert Einstein emite ipoteza că lumina se comportă, la 

propagarea ei prin spaţiu, mai mult ca o particulă decât ca o undă10. Particulele care 

alcătuiesc lumina au fost denumite fotoni iar energia unui foton este dată de relaţia 

E = h·ν. Deci, în teoria cuantică a luminii, energia radiantă constă din fotoni, emişi 

de către sursa de radiaţie şi care se propagă cu viteza luminii. Culoarea luminii este 

determinată de energia hν a fotonilor. Principiul echivalenţei este enunţat de 

Einstein astfel: Dacă se produce un schimb de energie între o particulă (atom sau 

moleculă) şi o radiaţie electromagnetică de frecvenţă ν, atunci variaţie energiei 

particulei respective este ∆E=h·ν.  
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 Teoria Bohr referitoare la atomul de hidrogen 

 Pe baza datelor experimentale obţinute până la el, şi în special a teoriei 

cuantice, Bohr a conceput în 191320-21, modelul atomului de hidrogen (sau 

hidrogenoid, adică ionii care au un singur electron în jurul nucleului) pornind de la 

legile fizicii clasice pe care le-a completat cu teoria cuantică. De remarcat este 

faptul că modelul poate fi extins şi la atomii hidrogenoizi, adică acei ionii care au 

un singur electron în jurul nucleului (He+, Li2+, Be3+, etc.). Bohr emite două 

postulate: 

 Postulatul I: Mişcarea electronului în jurul nucleului nu se poate efectua 

pe orice orbită, ci numai pe anumite orbite circulare, stabile, denumite orbite 

staţionare sau permise. Sunt permise acele orbite pentru care momentul cantităţii 

de mişcare, sau momentul cinetic orbital al electronului (datorat mişcării circulare a 

acestuia în jurul nucleului) este un multiplu întreg al constantei lui Planck:  

m·v·2π·r = n·h, în care: m = masa electronului; v = viteza de rotaţie în jurul 

nucleului; r = raza orbitei; h = constanta lui Planck; n = număr cuantic, ce ia numai 

valori întregi şi pozitive, denumit număr cuantic principal. În mişcarea sa în jurul 

nucleului electronul nu pierde şi nu câştigă energie, el îşi conservă energia. Această 

relaţie reprezintă regula de cuantificare a mişcării electronului pe orbite circulare, în 

spaţiul din jurul nucleului. 

Calculul razei orbitei, vitezei şi energiei electronului 
În mişcarea sa în jurul nucleului, electronul este sub acţiunea a două forţe: 

- forţa centrifugă, datorată rotaţiei şi care tinde să îndepărteze electronul de nucleu 
şi care este dată de relaţia: Fcf = mv2/r. 

- forţa centripetă de atracţie dintre nucleul pozitiv şi electronul negativ Fcp = -e2/r2. 
Electronul se mişcă pe orbita circulară numai dacă cele două forţe sunt egale şi de semn 

contrar: mv2/r = e2/r2 => mv2r = e2 (1). În acelaşi timp electronul trebuie să se supună regulii de 
cuantificare, primului postulat al lui Bohr mv2πr = nh (2). Înlocuind expresia vitezei din relaţia 

(2) în relaţia (1) se obţine expresia razei orbitei electronului: 
me4

nh
r

22

22

π
= (3). Se observă că 

me4

h
22

2

π
 reprezintă o constantă a cărei valoare calculată este a0 = 0,529·10-10 m şi care 

reprezintă practic valoarea razei primei orbite Bohr: r1 = a0(1)2 = a0. Deci raza pe care se 
deplasează electronul are valoarea 0,529 Å (Å = angstrom = 10-10m, unitate de măsură adoptată 
pentru atom). Înlocuind în relaţia (2), expresia razei orbitei (3), se obţine expresia vitezei 
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electronului 
n

1

h

e2
v

2

⋅π=  (4). Viteza electronului scade pe măsură ce ne depărtăm de nucleu 

(fapt justificat de scăderea forţei de atracţie dintre nucleu şi electron prin mărirea distanţei şi în 
consecinţă şi forţa centrifugă trebuie să scadă pentru a păstra echilibru, deci trebuie să scadă 
viteza); pe prima orbită Bohr, deci pentru n = 1, viteza electronului este de 2,18·108 cm/s adică 
0,73c. Energia totală a electronului în mişcarea sa în jurul nucleului este dată de suma energiilor 

cinetică şi potenţială: 
2

mv
E

2

c = (5) şi 
r

e
E

2

p −= (6) => Et = Ec + Ep = 
2

mv2

 
r

e2

− (7); din 

relaţia (2) se obţine 
r

e
mv

2
2 = =>

r2

e

2

mv 22

=  şi înlocuind în relaţia (7) se obţine Et = -e2/2r (8) şi 

dacă substituim raza electronului prin expresia acesteia (3) se obţine expresia energiei 

electronului în mişcarea sa în jurul nucleului: 
22

42

n

1

h

me2
E ⋅π−= (9). Semnul (-) din relaţia 

pentru energia electronului are doar o semnificaţie fizică, pentru că nu există energie negativă. 
Valoarea negativă a energiei este interpretată astfel: electronul ca să plece de pe prima orbită 

Bohr are nevoie să primească o cantitate de energie 
2

42

1 h

me2
E

π−= , semnul (-) datorându-se 

faptului că energia vine din exterior, este cedată sistemului din exterior. Primind o astfel de 
cantitate de energie, electronul învinge forţa de atracţie a nucleului dar energia lui cinetică este 
nulă, nu se mai poate deplasa şi rămâne într-o stare metastabilă,  nu sub atracţia nucleului dar,  
în imediata apropiere a poziţiei de echilibru avută anterior.  

Din punct de vedere ştiinţific electronul, în mişcarea sa în jurul nucleului se găseşte într-o 
groapă de potenţial pe care o poate părăsi doar dacă primeşte energie din exteriorul sistemului . 

În mişcarea sa în jurul nucleului, electronul are cea mai mică energie pe prima orbită, 
energia lui mărindu-se pe măsură ce acesta se depărtează de nucleu. 

Postulatul II : Trecerea electronului de pe o orbită pe alta este însoţită de 

variaţia energiei sale cu emisie sau absorbţie de energie radiantă (fotoni), după 

cum saltul electronului se face spre exteriorul sau interiorul atomului.  

Variaţia energiei la saltul de pe o orbită pe alta este egală cu energia fotonului 

emis sau absorbit: ∆E = Ef – Ei = hν; în care Ef reprezintă energia orbitei finale a 

electronului iar Ei energia orbitei iniţiale a acestuia. Conform acestui postulat nu 

orice radiaţie poate fi emisă sau absorbită de un electron care face trecerea de pe o 

orbită pe alta ( vezi şi teoria Planck) ci numai acele radiaţii care satisfac relaţia 

h

EE if −=υ . Când electronul absoarbe energie radiantă el trece de pe o orbită 

inferioară, cu număr cuantic principal mai mic, pe o orbită superioară, mai 

îndepărtată de nucleu şi deci cu număr cuantic principal mai mare. Electronul are 

tendinţa de a revenii pe orbita iniţială, are ”memorie”, şi aceasta se poate realiza 

prin emisia de energie radiantă, prin emisia de fotoni. Revenirea pe orbita de plecare 



19 
 

se poate realiza printr-un singur salt sau prin mai multe salturi, adică electronul să 

treacă pe mai multe orbite inferioare. De exemplu, dacă un electron prin absorbţie 

de energie radiantă sare de pe orbita n=1 pe orbita n=5, el poate reveni pe orbita 

iniţială fie printr-un salt direct, când emite un foton de energie hν51=E5-E1, fie prin 

salturi intermediare ( de pe orbita n=5 pe orbita n=4, apoi pe orbita n=3, s.a.m.d.), 

când emite fotoni de energii mai mici.  

Să presupunem că electronul face saltul de pe orbita n1 pe orbita n2. El emite 

un foton de energie: 
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me21  în care 11 −ν=
λ

 şi se 

numeşte număr de undă; n1= număr întreg şi constant reprezentând orbita de sosire a 

electronului, dacă ne referim la o serie şi n2= număr întreg variabil reprezentând 

orbita de plecare a electronului, de asemenea pentru o serie, n2≥n1+1. Notând cu 

ch

me2
R

3

42π=  se obţine 







−⋅=

λ 2
2

2
1 n

1

n

1
R

1 , unde R este constanta lui Rydberg şi are 

valoarea R22-23 = 10 973 731,6 m-1.  

 

Spectrul atomului de hidrogen 

Spectrul atomului de hidrogen24, prezentat în figura I.1 este alcătuit din mai 

multe serii de linii la diferite lungimi de undă. Linia înregistrată în spectru 

reprezintă practic energia electronului emis sau absorbit. 

 
Figura I.1. Spectrul atomului de hidrogen. 
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Pentru a înţelege modul de formare a spectrului atomului de hidrogen să 

considerăm mai multe salturi ale electronilor excitaţi în atomii de hidrogen. 

- la saltul electronului de pe orbita 2 pe orbita 1 acesta emite un foton de cu 

număr de undă: 






 −=ν−
22

1
21 2

1

1

1
R . 

- la saltul electronului de pe orbita 3 pe orbita 1 acesta emite un foton de cu 

număr de undă: 






 −=ν−
22

1
31 3

1

1

1
R . 

- la saltul electronului de pe orbita 4 pe orbita 1 acesta emite un foton de cu 

număr de undă: 






 −=ν−
22

1
41 4

1

1

1
R . ș.a.m.d. 

Toate aceste linii caracterizate alcătuiesc prima serie în spectrul atomului de 

hidrogen, seria Lyman, după numele celui care a descoperit-o, iar numerele de undă 

caracteristice ale liniilor spectrale se determină cu relaţia generală: 






 −=ν−
22

1
1n n

1

1

1
R  

cu n > 1. În acelaşi mod se determină şi numerele de undă ale celorlalte linii 

spectrale (dacă orbita de sosire este orbita cu n=2, sau n=3 ş.a.m.d.). 

- când orbita de sosire este orbita 2, seria Balmer: 






 −=ν−
22

1
2n n

1

2

1
R cu n>2. 

- când orbita de sosire este orbita 3, seria Paschen: 






 −=ν−
22

1
3n n

1

3

1
R cu n>3. 

- când orbita de sosire este orbita 4, seria Bracket: 
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1
4n n

1

4

1
R cu n>4. 

- când orbita de sosire este orbita 5, seria Pfund: 






 −=ν−
22

1
5n n

1

5

1
R cu n>5. 

- când orbita de sosire este orbita 6, şi care are practic o singură linie pentru 

că, până în prezent atomii existenţi au doar 7 nivele energetice, seria 

Humphrey: 






 −=ν−
22

1
6n n

1

6

1
R cu n>6.  

 În figura I.2 este prezentat mecanismul de formare a liniilor spectrale la 

atomul de hidrogen. Acest mecanism de formare, ca şi toate discuţii prezentate 
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anterior se referă la înregistrarea spectrelor atomilor de hidrogen excitaţi, adică 

atomii de hidrogen au fost în prealabil supuşi unui fascicul luminos, cu lungimii de 

undă din tot spectrul de la infraroşu la ultraviolet, când electronii au primit energie 

şi au ”sărit” pe orbite superioare. Deci atomul de hidrogen, chiar dacă are un singur 

electron în jurul nucleului, el posedă 7 nivele energetice, pe care se poate afla 

electronul la un moment dat. 

 
Figura I.2. Mecanismul de formare a liniilor spectrale la atomul de hidrogen 

 

  Număr cuantic secundar 

 Pe măsură ce a crescut sensibilitatea şi precizia spectrofotometrelor s-a 

observat că în spectrul atomului de hidrogen sunt mai multe linii decât ar 

corespunde doar unui singur număr cuantic, adică practic mai multe nivele 

energetice. Sommerfeld25-26 explică prezența acestor noi linii spectrale, prin 

existenţa la acelaşi nivel energetic, pe lângă orbita circulară şi a mai multor orbite 

eliptice, având semiaxa mare a elipsei egală cu raza orbitei circulare iar nucleul 

atomic în unul din focare. 

 Dacă la orbita circulară avem un singur parametru variabil şi anume unghiul 

pe care raza vectoare fixă îl face cu axele de coordonate, la elipsă avem doi 

parametri variabili şi raza vectoare şi unghiul. Sommerfeld introduce al doilea 
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număr cuantic: numărul cuantic secundar sau azimutal l care cuantifică mişcarea 

electronului pe orbita eliptică şi care are acelaşi sens ca şi numărul cuantic principal 

pentru orbita circulară: 
π

=
2

h
lpl  în care pl reprezintă momentul cinetic orbital al 

electronului pe orbita eliptică. Numărul cuantic secundar ”l” poate lua n valori de la 

0 până la n-1. Pentru l=0 avem orbita circulară, restul fiind orbite eliptice, adică n-1. 

Astfel, pentru nivelul cu numărul cuantic principal n=4 electronul are la dispoziţie 

orbitele: una circulară cu l=0 şi trei orbite eliptice, de excentricităţi din ce în ce mai 

mari, pentru l=1, l=2, şi l=3, figura 1.3. 

 

 

 

 

Figura I.3. Orbitele electronice ale 

nivelului n=4. 

  

În concepţia lui Sommerfeld, energia totală a electronului depinde numai de 

numărul cuantic principal ”n”, relaţia (9). Pentru a putea justifica apariţia noilor linii 

spectrale (care reprezintă practic noi valori ale energiei în cadrul aceluiaşi nivel 

energetic) Sommerfeld arată că pe o orbită eliptică viteza electronului variază 

datorită variaţiei razei vectoare, deci a forţei de atracţie electronului de către nucleu 

(variind forţa centripetă de atracţie trebuie să varieze şi forţa centrifugă ce o 

echilibrează şi deci viteza electronului) aceasta fiind mai mare la afeliu (cea mai 

apropiată distanţă de nucleu) şi mai mică la periheliu (la cea mai mare distanţă de 

nucleu). Dacă viteza electronului se modifică, în conformitate cu variaţia relativistă 

a masei cu viteza 

2

2

0

c

v
1

m
m

−
=  se modifică şi masa electronului şi în consecinţă şi 

energia acestuia, (9). Deoarece orbitele eliptice de pe acelaşi nivel energetic au 
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excentricităţi diferite, electronii vor avea viteze diferite, funcţie de distanţa faţă de 

nucleu, şi mase diferite şi deci şi energii diferite. În această situaţie un nivel 

energetic caracterizat de numărul cuantic principal ”n” se desface în n noi subnivele 

energetice (unul caracterizat de mişcarea pe orbita circulară şi n-1 caracterizate de 

mişcarea pe orbitele eliptice). Asta înseamnă că electronii cu acelaşi număr cuantic 

principal ”n” care se mişcă pe o orbită circulară şi n-1 orbite eliptice vor prezenta n 

stări degenerate, adică stări diferite din punct de vedere fizic (traiectorii diferite) dar 

caracterizate prin energii aproape egale. 

 Număr cuantic magnetic 

Dacă atomul este plasat într-un câmp electric sau magnetic exterior, atunci 

liniile spectrale se scindează în mai multe linii foarte apropiate unele de altele 

(efectul Stark27 respectiv efectul Zeeman28-29), Aceasta dovedeşte că în atom sunt 

mai multe nivele energetice decât cele descrise prin cele două numere cuantice, 

principal şi secundar.  

Pentru a putea explica acest fenomen, s-a 

presupus că, la introducerea în câmp electric sau 

magnetic, orbitele pe care se mişcă electronul se 

orientează după anumite unghiuri faţă de direcția 

câmpului magnetic sau electric, comportare justificată 

de posibilitatea de orientare a vectorului câmpului 

magneto-electric generat de electronul în mişcare faţă 

de câmpul exterior. În aceste condiţii toate orbitele se 

orientează în aşa fel încât proiecţia vectorului 

momentului cantităţii de mişcare, a electronului în 

jurul nucleului, pe direcţia liniilor de forţă ale câmpului perturbator (figura I.4.) să 

fie un multiplu întreg al constantei reduse a lui Planck h/2π. 

În acest caz: Pl cosα = m 
π2

h    =>     l
π2

h  cosα = m 
π2

h  şi deci m = l cosα 

m este numărul cuantic magnetic, cel ce cuantifică mişcarea electronului în câmp 

perturbator, mai exact orientarea orbitelor în câmp perturbator. Datorită faptului că 

E 
(H) 

Pl α Plcos
α 

 
Figura I.4. Proiecţia 
momentului cinetic orbital pe 
direcţia de câmp. 
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numărul cuantic secundar ia numai valori întregi iar funcţia cosinus are doar trei 

valori întregi –1, 0 şi 1 se deduce că numărul cuantic magnetic poate lua 2l +1 

valori adică de la –l la +l inclusiv valoarea 0 (zero). Deci pentru o anumită valoare a 

numărului cuantic secundar l există 2l+1 orientări posibile pentru orbitele 

caracterizate de acel număr cuantic secundar. Astfel pentru l=2 se obţin 2l+1 

orientări posibile ale orbitei: pentru m=-2; m=-1; m=0; m=+1 şi m=+2 adică practic 

cinci orbite posibile de mişcare a electronului. Creşterea numărului de linii spectrale 

în câmp electric sau magnetic este explicată prin saltul electronilor pe diferite nivele 

energetice corespunzătoare numerelor cuantice magnetice m. 

  Numărul cuantic de spin 

 Din studiul spectrelor obţinute cu spectrografe de mare rezoluţie s-a constat. 

În cazul a numeroase linii spectrale că acestea sunt formate din două linii foarte 

apropiate. Multiplicitatea liniilor spectrale se manifestă la toate elementele chimice. 

Structura de multiplicitate a liniilor spectrale a fost explicată în anul 1925 de către 

Uhlenbeck şi Goldsmit30 ca fiind determinată de faptul că electronul se roteşte nu 

numai în jurul nucleului ci şi în jurul axei proprii, spin electronic (ipoteza spinului 

electronic a fost formulată cu câteva luni înainte de Ralf Kronig dar nu a fost 

publicată). Momentul cantităţii de mişcare corespunzător acestei rotaţii este şi el 

cuantificat putând lua numai două valori 
π

+
2

h

2

1  sau 
π

−
2

h

2

1  ceea ce corespunde la 

două stări: rotaţia electronului în jurul axei proprii în acelaşi sens cu direcţia de 

rotaţie în jurul nucleului, adică vectorii moment cinetic orbital şi moment cinetic de 

rotaţie în jurul axei proprii (de spin) sunt paraleli sau rotaţia electronului în jurul 

axei proprii este inversă direcţiei de rotaţie în jurul nucleului cu cei doi vectori 

antiparaleli. Parametrul ce caracterizează mişcarea electronului în jurul axei proprii 

a fost numit număr cuantic de spin şi are aceeaşi valoare pentru toţi electroni 

diferind doar ca semn.  

Mai târziu s-a calculat că, la valoarea vitezei de rotaţie a electronului 

corespunzătoare momentului magnetic de spin, un punct de pe circumferinţa 

electronului ar trebui să se deplaseze cu o viteză mai mare decât viteza luminii, 
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ceea ce contravine teoriei relativităţii. Mai mult, particule neîncărcate electric, cum 

sunt neutronii sau alte particule subatomice posedă moment de spin. Actualmente 

se consideră că spinul reprezintă o proprietate intrinsecă a materiei, ce nu are 

deocamdată o explicaţie fizică. 

  Corecţia datorată masei finite a nucleului 

 În calculele efectuate pe baza modelului atomic al lui Bohr s-a considerat că nucleul este 
în repaus în timp ce electronul se roteşte în jurul lui. În realitate atât electronul cât şi nucleul se 
mişcă în jurul unui centru de greutate comun, care nu coincide aproape niciodată cu centru de 
greutate al nucleului. În consecinţă, în toate calculele efectuate anterior, raza orbitei, energia 
electronului, viteza, etc., trebuie schimbată masa electronului cu masa redusă a acestuia, dată de 

relaţia 

n

e

e

ne

ne
r

m

m
1

m

mm

mm
m

+
=

+
⋅= şi astfel este micşorată substanţial limita de eroare în 

determinarea experimentală şi valoarea calculată teoretic, mai ales la constanta lui Rydberg. 

I.2. Modelul ondulatoriu staţionar al atomului. 

 Legile mecanicii clasice nu sunt capabile să explice proprietăţile particulelor 

subatomice şi în consecinţă modelul Bohr trebuie considerat ca o primă aproximaţie 

a stabilirii structurii reale a atomului. Acest model poate explica spectrul unui atom 

de hidrogen sau hidrogenoid, dar nu poate explica spectrele atomilor 

multielectronici şi, mai mult, nu poate oferi o imagine reală a legăturilor chimice ce 

se stabilesc între atomi în combinaţiile lor. Din aceste motive teoria structurii 

atomului a evoluat, teoria Bohr fiind înlocuită cu teoriile matematice ale mecanici 

cuantice.  

 Modelul mecanicii cuantice al atomului de hidrogen constă, ca şi în cazul 

modelului Bohr, dintr-un proton, ca nucleu, şi un electron care se mişcă în jurul lui. 

Atomii multielectronici au mai mulţi electroni care se mişcă în jurul unui nucleu 

încărcat cu mai multe sarcini pozitive (mai mulţi protoni). În mecanica clasică 

problema fundamentală era stabilirea exactă a poziţiei şi vitezei electronului, valori 

ce nu pot fi determinate pentru atom în conformitate cu principiul de incertitudine al 

lui Heisenberg31. 

Principiul de incetitudine al lui Heisenberg, emis în 1927, arată că ”Nu se pot stabili în acelaşi 
timp, cu o precizie rezonabilă poziţia şi viteza unei particule”. 
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π
≥∆⋅∆

4

h
px în care x = poziţia electronului şi p = impulsul = mv. Spre exemplu dacă poziţia 

unui electron este cunoscută cu o precizie de 0,1 nm eroarea în determinarea vitezei este de: 

15
1031

34

e

ms1005,6
10101.914,34

1063.6

xm4

h
v −

−−

−

⋅=
⋅⋅⋅⋅

⋅=
∆π

≥∆ , iar viteza luminii este 

2,187·106 ms-1, ceea ce presupune o eroare de 78,72%. Poziţia şi viteza reprezintă o pereche de 
variabile conjugate şi asemenea lor sunt şi energia şi timpul. Dacă ∆E reprezintă eroarea în 
măsurarea energiei unei particule şi ∆t eroarea referitoare la durata măsurării 

atunci
π

=∆⋅∆
4

h
tE . 

Cu cât măsurăm mai exact valoarea momentului cantităţii de mişcare a 

electronului, sau oricărei alte particule, cu atât mai inexactă devine determinarea 

poziţiei sale. Un experiment detaliat pentru determinarea exactă a poziţiei 

electronului va schimba semnificativ valoarea momentului, iar un experiment 

capabil să determine valoarea vitezei electronului îi va schimba în mod categoric 

poziţia. Dacă se determină în acelaşi timp viteza şi poziţia electronului, una dintre 

cele două valori este inexactă sau chiar amândouă pot avea erori care le fac 

inutilizabile.  

 Spre deosebire de mecanica clasică, în mecanica cuantică problema 

fundamentală o reprezintă nu determinarea poziţiei sau vitezei electronului ci a 

probabilității de existenţă a electronului în spaţiul din jurul nucleului. În ciuda 

limitărilor impuse de principiul de incertitudine, comportarea electronului în 

mișcarea sa, poate fi determinată într-un mod relativ simplu prin utilizarea teoriilor 

mecanicii cuantice. Se pot determina atât energia electronului cât şi spaţiul, forma 

spaţială a zonei din jurul nucleului în care acesta se găseşte. Practic mecanica 

cuantică înlocuieşte noţiunile de poziţie şi viteză cu o noţiune cu totul nouă, aceea 

de probabilitate de existenţă a electronului în spaţiul din jurul nucleului. 

 În anul 1924, Louis de Brouglie a emis ideea caracterului ondulator al 

electronului32. Prin analogie cu caracterul ondulator al fotonului, corpuscul, de 

Brouglie a postulat că şi electronului, în mişcarea sa în jurul nucleului, i se poate 

asocia o undă, a cărei lungime de undă λ este dată de relaţia cuantică 
mv

h=λ în care 

- m = masa electronului; v = viteza electronului; h = constanta lui Planck. Natura 
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ondulatorie a electronului a fost demonstrată trei ani mai târziu de către C.J. 

Davisson şi L.H. Germer33 prin difracţia unui fascicul de electroni, analog difracţiei 

pe care o suferă lumina. 

 Tratarea mecanic-cuantică a structurii atomului a fost elaborată de fizicianul 

austriac Erwin Schrödinger34 în anul 1926, care plecând de la conceptul ondulator al 

electronului, a calculat o ecuaţie de undă care descrie starea electronului în atom, 

legând prin intermediul unei funcţii de undă ψ, coordonatele spaţiale ale mişcării 

electronului x, y şi z de energia pe care acesta o posedă, totală E şi potenţială Ep. 

   0)EE(
h

m8

zyx p2

2

2

2

2

2

2

2

=Ψ−π+
δ

Ψδ+
δ

Ψδ+
δ

Ψδ  

Suma derivatelor parţiale de ordinul doi poartă denumirea de ”operator laplacean” 

(după numele matematicianului Laplace) şi se notează prescurtat cu ∇∇∇∇2
Ψ şi deci 

ecuaţia de mai sus devine: 

   ∇∇∇∇
2
Ψ + 0)EE(

h

m8
p2

2

=Ψ−π  

 Fără o reprezentare iniţială concretă, aşa cum se procedează în modelul Bohr, 

ecuaţia lui Schrödinger leagă datele energetice ale electronului de coordonatele 

spaţiale din jurul nucleului prin expresii matematice. Cele două postulate ale lui 

Bohr sunt demonstrate matematic. Astfel postulatul I se regăseşte în faptul că unda 

ataşată electronului este o undă staţionară şi deci: 2πr = nλ dar 
mv

h=λ  şi deci  

2πmvr = nh. Postulatul II (referitor la cuantificarea energiei) rezultă implicit din 
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r 

θ 

φ. 

 

faptul că ecuaţia lui Schrödinger nu are soluţii reale decât pentru anumite valorii ale 

energiei, ceea ce înseamnă că energia electronului este cuantificată. 

 Conform legilor clasice intensitatea mişcării ondulatorii este dată de pătratul 

amplitudinii undei, mărime care se obţine prin rezolvarea ecuaţiei de undă 

corespunzătoare. Einstein arată că intensitatea luminii este dată de mărimea 

probabilităţii ca fotonul să se găsească într-un element de volum, dV, din spaţiu. 

Raportându-ne la electron, probabilitatea ca el să se afle într-un anumit element de 

volum dV=dxdydz din spaţiul din jurul nucleului este dată de pătratul amplitudinii 

undei sale asociate: dP = Ψ2 dV. Calculând probabilitatea de a găsii electronul în 

volumul dV din spaţiul din jurul nucleului se obţine o imagine intuitivă a mişcării 

acestuia. Mişcarea electronului apare sub forma unui nor probabilistic care este 

corespunzător orbitei din reprezentarea Bohr-Sommerfeld. Prin faptul că există o 

probabilitate mai mare sau mai mică de a se afla electronul într-un anumit volum 

din spaţiu din jurul nucleului se obişnuieşte să se folosească denumirea de densitate 

de sarcină electronică mai mare sau mai mică în punctul dat. Deoarece acest nor de 

probabilitate sau nor electronic este, într-o măsură mai mare sau mai mică, 

asemănător orbitelor pe care se deplasează corpurile în spaţiu a fost adoptată, pentru 

a-l definii, noţiunea de orbital atomic. 

 Imaginea unui model este condiţionată de posibilitatea de rezolvare a ecuaţiei 

lui Schrödinger. Prin rezolvarea ecuaţiei se obţin cupluri Ψ, E denumite funcţie 

proprie şi energie proprie cu satisfacerea condiţiei de normare: ∫
∞

=ψ
0

2
1dV  adică 

electronul trebuie să existe undeva în spaţiul din jurul nucleului. Funcţia de undă 

trebuie să fie continuă, finită, derivabilă de două ori şi să se anuleze acolo unde 

electronul nu poate exista. Spre exemplu, în mişcarea electronului, 0→ψ când 

acesta se găseşte la o distanţă infinit mică de nucleu. Dacă pentru o valoare proprie 

a energiei se determină n funcţii de undă Ψ, nivelul 

energetic respectiv se spune că este de n ori degenerat. 

Atomul de hidrogen şi ionii hidrogenoizi posedă un singur 
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electron exterior (He+, Li2+, Be3+,etc.). Pentru a descrie funcţia de undă Ψ, 

independentă de timp, coordonatele carteziene x,y şi z nu sunt utilizabile şi sunt 

înlocuite cu coordonatele sferice r,θ şi φ. 

  x = r sinθ cosφ 0 ≤ θ ≤ π  z = r cosφ 0≤ r ≤ ∞ 

  y = r sinθ sinφ 0≤ φ ≤ 2π  dV = r2 sinθ dr dθ dφ 

 Rezolvarea ecuaţiei lui Schrödinger este condiţionată de trei numere cuantice 

n, l şi m.  

 - n = număr cuantic principal; el determină pentru un electron în atom energia 

nivelului pe care acesta se găseşte. Acest număr ia numai valori întregi şi pozitive. n 

= 1,2,3,…..n. Energia electronului pe un nivel energetic este dată de relaţia: 

2

2

n n

z60,13
)eV(E

⋅−= în care z reprezintă numărul atomic al ionului hidrogenoid. 

 - l = număr cuantic secundar sau azimutal şi care cuantifică momentul cinetic 

mvrL ⋅=  al electronului 
π

+=
2
h

)1l(lL  şi ia toate valorile întregi de la 0 la 

n-1. l =0, 1, 2, 3,…..n-1.  

 - m = număr cuantic magnetic, cuantifică proiecţia vectorului moment cinetic 

al electronului pe o anumită axă, cum ar fi, spre exemplu, direcţia unui câmp 

magnetic exterior. El ia toate valorile întregi cuprinse între –l şi +l inclusiv valoarea 

0: m = -l,…..0,…..+l. Fiecărui set de numere cuantice îi corespunde o funcţie de 

undă proprie Ψn,l,m de energie proprie: 
2

2

n n

z60,13
)eV(E

⋅−= (eV) sau 

2

2

n n

z1312
)eV(E

⋅−= kJ/mol. 

 Fiecare funcţie de undă matematică, fiecare soluţie a ecuaţiei lui Schrödinger 

reprezintă un orbital atomic. Un orbital atomic, reprezintă o regiune din spaţiul din 

jurul nucleului în care electronul are maximă probabilitate de existenţă, sau, cum se 

mai spune în cazul orbitalului ocupat cu electroni, de maximă densitate de sarcină 

electronică. Erwin Schrödinger, arată că electronul se găseşte într-o mişcare rapidă, 

în una sau mai multe regiuni din spaţiul din jurul nucleului, fiecare regiune 
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reprezentând un orbital atomic. Electronul poate fi localizat oriunde în interiorul 

unui orbital la orice moment de timp, existând cea mai mare perioadă de timp în 

regiunea cu cea mai mare probabilitate de existenţă. Spre exemplu, într-un atom 

izolat de hidrogen, în starea fundamentală, electronul ocupă efectiv tot spaţiul până 

la ≈1Å în jurul nucleului, fapt ce conferă atomului o formă sferică. În acest spaţiu 

sferic electronul are cea mai mare probabilitate de existenţă la o distanţă de 0,529Å 

de nucleu. Se observă că există o foarte mare diferenţă între o orbită Bohr şi un 

orbital; o orbită este un cerc plan iar un orbital este o regiune tridimensională din 

spaţiul din jurul nucleului. Chimişti descriu ocuparea cu electroni a unui orbital, aşa 

cum am mai spus, prin densitate electronică sau densitate de sarcină electronică. 

Densitatea electronică este mare în acele regiuni ale orbitalului în care probabilitate 

de a găsi electronul este relativ mare şi scăzută acolo unde probabilitatea este mică. 

 Fiecare electron din atom este descris de o funcţie de undă Ψ. Forma unui 

orbital pe care îl ocupă un electron, energia lui în orbital, uneori denumită şi energia 

orbitalului, ca şi probabilitatea de a găsii electronul în interiorul orbitalului este 

determinată de funcţia de undă Ψ. Spre exemplu pătratul funcţiei de undă, Ψ2, este o 

măsură a probabilităţii de a găsii electronul într-un punct dat iar 4π2r2
Ψ

2, densitatea 

de probabilitate radială, este o măsură a probabilităţii de a găsii electronul într-un 

volum de formă sferică (ca o foiţă de ceapă) de rază r şi grosime dr în care dr este 

mult mai mic decât r sau dr→0.  

 Astfel, în atomul de hidrogen sau ionii hidrogenoizi, electronul ocupă 

orbitalul de cea mai joasă energie. Probabilitatea de a găsii electronul în apropierea 

nucleului este practic egală cu zero, ea creşte rapid cu depărtarea de nucleu atingând 

valoarea maximă la r = 0,529Å după care scade progresiv până când devine 

neglijabilă la o valoare r ≥ 1Å. 

 Rezultatele generale ale mecanici cuantice, în ceea ce priveşte structura 

atomului, pot fi sintetizate astfel: 



31 
 

 - localizarea unui electron nu poate fi determinată exact. Se poate identifica 

regiunea sau volumul din spaţiu unde există cea mai mare probabilitate de a găsii 

electronul, aceasta sau acesta reprezentând un orbital atomic. 

 - orbitalii sunt caracterizaţi de ”n” – număr cuantic principal, care poate lua 

orice valoare întreagă şi pozitivă ( n = 1, 2, 3, 4,…..n). La creşterea numărului 

cuantic principal creşte distanţa orbitalului de nucleu iar media poziţiei electronului 

este mai îndepărtată de nucleu. De asemenea energia orbitalului creşte cu creşterea 

lui n. Pentru n > 1 există mai mulţi orbitali diferiţi la aceeaşi valoare a lui n. Ca şi în 

modelul Bohr, un nivel sau un strat electronic conţine orbitali cu acelaşi număr 

cuantic principal n, aceştia se notează fie cu cifre arabe fie cu litere mari, K, L, M, 

N, O, …; spre exemplu, pentru n = 2 avem nivelul 2 sau stratul L. 

 Orbitalii pentru care n are aceeaşi valoare pot avea forme diferite. Forma 

orbitalilor este dată de ”l” – numărul cuantic secundar sau azimutal. În atomul care 

conţine doi sau mai mulţi electroni cu număr cuantic secundar diferit ( adică 

electronii ocupă orbitali cu forme diferite) ei vor avea energii diferite. Pentru l = 0 

avem orbitalul de tip ”s” de formă sferică. Pentru l = 1 avem orbitalul de tip ”p” de 

formă bilobată. Pentru l = 2 avem orbitali de tip ”d” de formă tetralobată; sunt 5 

orbitali d şi ei au următoarele orientări: 22 yx
d

−
- cei patru lobi în lungul axelor Ox şi 

Oy; 2z
d - un lob în lungul axei Oz şi un inel în planul determinat de celelalte două 

axe; dxy, dxz şi dyz obţinuţi în ordine din 22 yx
d

−
 printr-o rotaţie cu π/4 în jurul axelor 

de simetrie Ox, Oy şi respectiv Oz; iar un electronul cu l=3 ocupă unul din cei 7 

orbitali de tip f de formă octolobară. În figura I.5 sunt prezentate tipurile de orbitali 

atomici, ca soluţii ale ecuaţiei lui Schrödinger pentru atomul de hidrogen. 

 Există soluţii ale ecuaţiei lui Schrödinger şi pentru l>3, orbitali de tip g. 

Electroni care să ocupe un orbital cu l>3 nu există în mod obişnuit în atom dar ei 

pot fi obţinuţi prin excitaţie, prin absorbţie de energie de către electronii atomului de 

pe nivelele existente. Într-un atom multielectronic energia electronilor ce ocupă 

orbitali de diverse forme (cu numere cuantice secundare diferite) creşte în ordinea 

următoare s < p < d < f. 
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 Matematica mecanicii cuantice ne precizează faptul că există o limită pentru 

valoarea pe care o poate atinge numărul cuantic secundar l şi anume un electron 

care are un număr cuantic principal egal cu n poate avea o valoare pentru l cuprinsă 

între 0 şi n-1; adică practic numărul cuantic secundar l poate lua n valori de la 0 la 

n-1. Aceste limite au fost verificate experimental prin spectrele atomilor. 

- orbitalii cu aceeaşi valoare a lui l, indiferent din ce nivel electronic fac parte, au 

aceeaşi formă şi aceeaşi energie, dar au orientări diferite. Într-un nivel există 2l+1 

orbitali cu aceeaşi valoare a lui l care diferă prin orientarea lor. Fiecare orientare 

este caracterizată de un al treilea număr cuantic, numărul cuantic magnetic m care 

poate avea orice valoare întreagă de la –l la +l inclusiv valoarea 0. O sferă poate 

avea o singură orientare în spaţiu şi din acest motiv există numai un singur orbital 

de tip s (figura I.5). Acest orbital are l=0 şi deci şi m=0. Pentru l=1 avem trei valori 

posibile pentru m şi anume m=-1; m=0 şi m=1 deci trei posibile orientări pentru 

orbitalul de tip p. Acestea sunt cu lobii pe direcţiile celor trei axe de coordonate 

(figura I.5).  

În tabelul I.1 sunt prezentate valorile numerelor cuantice principal şi secundar 

şi orbitalii pe care le determină. 

Simbol 
strat 

Valoare 
n 

Valori 
posibile l 

Orbitali 

K 1 0 1s 
L 2 0, 1 2s, 2p 
M 3 0, 1 , 2 3s, 3p, 3d 
N 4 0, 1 , 2, 3 4s, 4p, 4d, 4f 
O 5 0, 1 , 2, 3, 4 5s, 5p, 5d, 5f, 5g 

Tabelul I.1. Numere cuantice şi orbitali. 

- electronii sunt caracterizaţi şi de un al patrulea număr cuantic, număr cuantic de 

spin s determinat de rotirea electronului în jurul axei proprii (mişcarea determină 

existenţa unui moment magnetic propriu al electronului denumit moment magnetic 

de spin), care stabileşte direcţia de rotaţie a electronului faţă de propriile sale axe, în 

acelaşi sens cu direcţia de deplasare în jurul nucleului (+½) sau în sens contrar(-½), 

analog cu numărul cuantic de spin din modelul Bohr-Sommerfeld. Pentru fiecare 

combinaţie posibilă a lui n, l şi m pot exista doar doi electroni care diferă doar prin 
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sensul de rotire. Fiecare orbital conţine deci maximum doi electroni care au 

numerele cuantice n, l şi m identice dar diferă prin valoarea lui s. 

- energia unui electron dintr-un atom are valori discrete, este cuantificată. 

Matematica este mult mai complicată decât în modelul Bohr, dar energia poate fi 

determinată din funcţia de undă Ψ care descrie comportarea electronului. 

- numărul maxim de electroni care se găseşte într-un nivel cu număr cuantic 

principal n este 2n2 şi deoarece fiecare orbital poate fi ocupat cu maxim doi 

electroni, numărul orbitalilor atomici dintr-un nivel este n2. 
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Figura I.5 Forma orbitalilor atomici s, p, d şi f. 
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 I.3. Distribu ţia electronilor pe nivelele energetice ale atomului. 

Reguli şi principii de ocupare. Configuraţii electronice. 

Orbitalii tuturor elementelor sunt constituiţi după acelaşi principiu ca şi la 

atomul de hidrogen. Deosebirea între orbitalii atomului de hidrogen şi orbitali 

ocupaţi cu electroni ai celorlalţi atomi constă în faptul că, la atomul de hidrogen 

orbitali cu acelaşi număr cuantic principal n au energie egală, sunt degeneraţi, iar în 

atomii multielectronici, orbitalii cu acelaşi număr cuantic principal (deci de pe 

acelaşi nivel energetic), dar cu număr cuantic secundar l diferit (adică substraturile 

formate din orbitali s, sau p, sau d, sau f) au energii diferite. 

Electronii care ocupă orbitali cu acelaşi număr cuantic principal n formează 

un strat energetic iar orbitalii care au acelaşi număr cuantic secundar l (pentru 

acelaşi număr cuantic principal n) formează un substrat energetic35. Formularea 

configurației (structurii) electronice36 s-a convenit să se facă scriind simbolurile 

fiecărui electron, indicând modul de ocupare a orbitalilor în substraturi şi straturi 

electronice prin numerele cuantice n şi l. Numărul cuantic principal se scrie primul 

urmat de simbolul numărului cuantic secundar, care are ca exponent numărul de 

electroni din substratul respectiv. Spre exemplu notaţia 1s2 2s2p3 reprezintă structura 

electronică a unui element care conţine: 

- doi electroni în stratul 1 în substratul s, în orbitalul s 

- cinci electroni în stratul doi repartizaţi doi în substratul s (respectiv în 

orbitalul s) şi trei în substratul p (câte unul în fiecare din cei trei orbitali p) 

Se mai obişnuieşte să se scrie structura electronică şi sub formă de căsuţe 

electronice, fiecare căsuţă reprezentând un orbital atomic. În acest caz configuraţia 

electronică anterioară va fi:  

 

↑↓  ↑↓  ↑ ↑ ↑ 

                                   1s2             2s2                        2p3 

 

Orbitalii, straturile şi substraturile electronice se ocupă cu electroni după 

următoarele reguli: 
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1. Principiul minimului de energie (Aufbau rule sau building-up principle) a 

fost formulat de N. Bohr și W. Pauli în anul 1920. Conform acestui principiul, în 

atomii multielectronici, electronii se plasează pe substraturi în ordinea succesivă 

a creşterii energiei acestora. Această ordine este următoarea: 1s < 2s < 2p < 3s < 

3p < 4s < 3d < 4p < 5s < 4d < 5p < 6s < 4f < 5d < 6p < 7s < 5f < 6d < 7p. 

2. Principiul excluziunii al lui Pauli37 (W. Pauli în 1925). Conform acestui 

principiu doi electroni ai aceluiaşi atom nu pot avea cele patru numere cuantice 

identice sau altfel spus un orbital poate fi ocupat cu maxim doi electroni de spin 

opus. 

3. Regula lui Hund (F. Hund în 1927). Această regulă arată că ocuparea 

orbitalilor cu electroni în cadrul aceluiaşi substrat se face astfel încât momentul 

magnetic total de spin al substratului să fie maxim (numărul electronilor necuplaţi 

să fie maxim) sau altfel spus într-un substrat întâi se ocupă cu electroni fiecare 

orbital şi apoi vin şi se cuplează ceilalţi electroni.  

Spre exemplu pentru elementul cu numărul de ordine Z=25, configuraţia 

electronică este 1s2 2s2p6 3s2p6 4s2 3d5, iar în substratul 3d distribuţia celor 5 

electroni este următoarea: 

↑ ↑ ↑ ↑ ↑ 

 

Ordinea de completare a substraturilor s, p, d şi f poate fi uşor reţinută după 

”regula sumei n+l”, regulă empirică enunțată de fizicianul german E.Madelung și 

demonstrată matematic de W.D. Pan38,  care se enunţă astfel: Electronii se plasează 

pe straturi şi substraturi în ordinea creşterii valorii numerice a sumei n+l iar 

pentru aceeaşi valoare a sumei n+l se completează mai întâi substratul cu 

numărul cuantic principal n mai mic. Să exemplificăm această regulă: 
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4 3 4f1-14 

5 2 5d1-10 

6 1 6p1-6 
n + l = 7 

7 0 7s1-2 

 

Transpunerea structurii electronice 

în conformitate cu regulile şi principiile 

de ocupare prezentate anterior poartă 

denumirea de configuraţie electronică în 

ordinea de completare. 

O altă regulă empirică în ceea ce 

priveşte ocuparea cu electroni a substraturilor electronice o reprezintă regula tablei 

de şah.  

Conform acestei reguli diagonala de 

câmpuri albe a tablei de şah cuprinde 

substraturile ns în ordinea creşterii 

numărului cuantic principal de sus în jos, 

următoarele câmpuri albe paralele cu 

diagonala se completează cu substraturile 

np, apoi cu nd şi în final cu nf. 

Completarea cu electroni se face în 

ordinea citiri obişnuite de la stânga la 

dreapta: 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, etc. 

 

Inversiuni în succesiunea unor nivele energetice 

Descrierea matematică riguroasă a unui atom multielectronic este deosebit de 

dificil ă şi uneori imposibil de făcut, deoarece un electron este supus permanent unui 

câmp de atracţie electrostatică generat de nucleu şi un câmp de respingere variabil 

aleatoriu, generat de ceilalţi electroni în mişcare. Din acest motiv pentru a justifica o 

Suma n + l Valoare n Valoare l substrat 

n + l = 1 1 0 1s1-2 

n + l = 2 2 0 2s1-2 

2 1 2p1-6 

n + l = 3 
3 0 3s1-2 

3 1 3p1-6 

n + l = 4 
4 0 4s1-2 

3 2 3d1-10 

4 1 4p1-6 n + l = 5 

5 0 5s1-2 
4 2 4d1-10 

5 1 5p1-6 n + l = 6 
6 0 6s1-2 
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serie de inadvertenţe în ocuparea substraturilor electronice cu electroni, s-a apelat la 

o serie de simplificări.  

S-a demonstrat experimental, din valori ale energiei, că la extragerea unui 

electron dintr-un atom de vanadiu cu configuraţia electronică 1s2 2s2p6 3s2p6 4s2 3d3 

electronul nu aparţine unui orbital 3d, aşa cum ar fi normal conform regulilor şi 

principiilor de ocupare, ci unui orbital 4s. La calciu cu configuraţia electronică 

exterioară 1s2 2s2p6 3s2p6 4s2 electronul extras aparţine unui orbital 4s deci între 

calciu şi vanadiu are loc o inversiune energetică a substraturilor 3d cu 4s, astfel 

încât substratul 3d trece în interiorul atomului, în nivelul 3, conform cu numărul 

cuantic principal cel caracterizează, configuraţia vanadiului devenind 1s2 2s2p6 3s2p6 

3d3 4s2. Slater39 a explicat aceasta, arătând că fiecare electron interior, faţă de 

electronul la care facem referire, ecranează forţa de atracţie dintre nucleu şi 

electronul considerat de aşa manieră încât sarcina efectivă de atracţie scade foarte 

mult. Se stabileşte astfel o constantă de ecranare σ, iar sarcina efectivă de atracţie 

pentru fiecare electron, Zef, se determină ca diferenţă între Z şi constanta de 

ecranare: Zef = Z – σ. 

Regulile după care se stabileşte constanta de ecranare sunt40-41: 
- contribuţia la ecranare a electronilor cu număr cuantic principal mai mare ca al 

electronului considerat se neglijează. 
- constanta de ecranare este 0,35 pentru fiecare din electronii aceluiaşi grup cu electronul 

considerat. Se disting următoarele grupuri de ecranare:1s; 2s şi 2p; 3s şi 3p; 3d; 4s şi 4p; 4d; 4f; 
etc. Pentru grupul 1s constanta de ecranare este 0,30. 

- electronii s sau p se ecranează cu 0,85 de către fiecare electron dintr-un strat precedent 
şi cu 1 de către electronii din straturile mai adânci. Electronii d sau f se ecranează cu 1 de către 
fiecare electron dintr-un grup precedent. 

Atomul de vanadiu are configuraţia electronică 1s2 2s2p6 3s2p6 4s2 3d3. Să calculăm 
constanta de ecranare şi respectiv sarcina efectivă de atracţie pentru un electron 3d şi pentru un 
electron 4s. Pentru un electron 4s constanta de ecranare va fi σ4s = 1x0,35 + 11x0,85 + 10x1 =  
= 19,7 iar pentru un electron 3d σ3d = 2x0,35 + 18x1 = 18,7. Dacă vom calcula constantele 
efective de atracţie pentru cei doi electroni obţinem 3,37,1923z s4

ef =−=  şi 

3,47,1823Z d3
ef =−= ceea ce arată că forţa de atracţie este mai mare pentru un electron 3d decât 

pentru un electron 4s adică electronul 3d este mai aproape de nucleu decât electronul 4s.  
Să calculăm sarcina efectivă de atracţie şi pentru un electron 3p σ3d = 8×0,35 + 3×0,85 +  
+ 10×0,85 = 13,85 şi 3 23 13,85 9,15p

efZ = − = deci electronul 3d se află poziţionat între 3p şi 4s în 

conformitate cu numărul cuantic principal cel caracterizează.  

Astfel de calcule demonstrează că orbitalii d şi f odată ce încep să fie ocupaţi 

cu electroni ei se stabilizează din punct de vedere energetic, şi îşi ocupă în atom 
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locul conform numărului cuantic principal ce îi caracterizează, configuraţia 

electronică reală urmărind valoarea crescândă a numărului cuantic principal, 

denumită configuraţie electronică în stare fundamentală. Se disting astfel două 

moduri de a scrie configuraţia electronică  

a) configuraţia electronică în conformitate cu principiile şi regulile de 

completare – configuraţie electronică în ordinea de completare 

b) configuraţia electronică în care fiecare substrat electronic respectă poziţia 

numărului cuantic principal cel caracterizează – configuraţie electronică în stare 

fundamentală. 

Pentru elementul Z=23 cele două configuraţii sunt: a - 1s2 2s2p6 3s2p6 4s2 3d3 

şi b - 1s2 2s2p6 3s2p63d3 4s2. Din configuraţia electronică a unui element se distinge 

şi configuraţia electronică de valenţă (sau configuraţie electronică exterioară) care 

reprezintă configuraţia electronică a ultimului strat electronic pentru elementele care 

au electroni numai în substraturile s şi p şi configuraţia substratului (n-1)d ns2 

respectiv (n-2)f (n-1)spd0 sau 1ns2 pentru metalele tranziţionale d şi f.  

O formă prescurtată a unei configuraţii electronice constă în utilizarea 

configuraţiei electronice a gazului rar anterior elementului considerat scrisă între 

paranteze pătrate. Astfel configuraţia în stare fundamentală a elementului Z = 23 

este [Ar] 3d5 4s2.  

 Abateri de la regulile de completare a învelişului electronic. 

Urmărind poziţia pe care o ocupă electronul distinctiv (electronul care 

deosebeşte configuraţia electronică a elementului dat faţă de cea a elementului 

anterior lui) în construirea învelişului electronic după regula n+l se observă unele 

neregularităţi atunci când se ajunge la semicompletarea sau completarea 

substraturilor de tip d sau f. Astfel cromul ar trebui să aibă configuraţia electronică 

[Ar] 3d44s2, iar experimental se găseşte [Ar] 3d5s1, la fel ca şi la celelalte elemente 

din grupă care au semicompletat substratul d. De asemenea, la elementele Cu, Ag şi 

Au care ar trebui să aibă structura electronică exterioară (n-1)d9 ns2 au configuraţia 

(n-1)d10ns1. Prin această completare sau semicompletare, se realizează o stabilizare 
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mai pronunţată a substratului, deci şi a orbitalilor care îl formează. O comportare 

specifică o au lantanidele şi actinidele. La aceste elemente după completarea 

substratului 6s, respectiv 7s, cu doi electroni nu începe imediat completarea 

substratului (n-2)f, cum ar cere-o regula n+l ci electronul distinctiv ocupă un orbital 

din substratul (n-1)d, la lantan, respectiv actiniu, după care începe completarea 

substratului (n-2)f. Mai există şi o serie de metale platinice care prezintă abateri ale 

configuraţiilor electronice de la regula sumei n+l fără o justificare matematică 

(calculul sarcinii efective de atracţie) sau energetică (semicompletare sau 

completare). 

 
I.4. Nucleul atomic 

Pentru prima dată existenţa nucleului atomic a fost pusă în evidenţă de către 

Rutherford prin experienţa ce-i poartă numele. Datele despre acesta sau concretizat 

prin spectrele de raze X obţinute de H.G.W. Moseley42 (1913) iar existenţa 

neutronului ca particulă componentă a nucleului a fost pusă în evidenţă de 

J.Chadwich43-44 (1932). Pe baza acestor descoperii ştim că nucleul este alcătuit din 

protoni şi neutroni între care există forţe de atracţie speciale numite forţe de atracţie 

nucleare. Numărul total al protonilor şi neutronilor, particule subatomice denumite 

şi nucleoni, dă numărul de masă al atomului, notat cu A, iar numărul de protoni, 

egal cu numărul de sarcini pozitive, caracterizează atomul prin numărul de ordine 

Z. Numărul de neutroni, N, este dat de diferenţa dintre numărul de masă şi numărul 

de ordine. În general numărul de neutroni este mai mare cel mult egal cu numărul de 

protoni. Excepţie face atomul de hidrogen care nu are în nucleu neutroni, ci doar un 

singur proton. Există specii atomice, atomi ai aceluiaşi element, cu acelaşi număr de 

ordine Z, care diferă prin numărul de masă, deci prin numărul de neutroni din 

nucleu. Aceste specii atomice au fost denumite de către Soddy45 (1912) izotopi. De 

asemenea există specii atomice care au acelaşi număr de masă dar diferă prin 

numărul de protoni şi care poartă denumirea de izotoni sau izobari.  

Din date experimentale este dovedit faptul că nucleul este sferic46 iar volumul 

nuclear creşte odată cu masa nucleară. Densitatea nucleului nu are o valoare 
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constantă de la centru spre periferie ci scade exponenţial pe această direcţie ceea ce 

înseamnă că, la fel ca şi orbitalul atomic, nucleul nu este mărginit de o suprafaţă 

netă. Tot din date experimentale se constată că, în nucleu protonii şi neutronii nu 

există ca atare şi distincţi, adică norul sarcinilor pozitive se extinde pe toţi nucleonii, 

asemenea norului electronic din învelişul atomului. Delocalizarea sarcinilor pozitive 

pe toţi nucleonii a dus la formularea teoriei forţelor intranucleare de atracţie care 

explică coeziunea dintre particulele nucleare, neutre sau încărcate cu sarcini 

pozitive, care formează nucleul. Forţele de atracţie nucleară sunt forţe de schimb47, 

prin care nucleonii îşi schimbă caracterul (Hideki Yukawa. 1934), cu o frecvenţă de 

10-6 sec-1, prin tranziţia sarcinilor pozitive de la un nucleon la altul48: 

p + π- → n           n + π+ → p         p + π-0 → p            n + π-0 → n 

Caracteristic acestor forţe este acţiunea lor numai la contactul direct dintre 

nucleoni, adică la distanţe extrem de mici, ele fiind însă cele mai tari interacţiuni 

cunoscute. Sarcina elementară pozitivă ce migrează de la un nucleon la este un 

mezon de sarcină egală cu sarcina elementară, pozitivă sau negativă și cu masa de 

aproximativ 200 de ori mai mare ca a unui electron. Asemenea mezoni, ca 

fragmente de nucleoni, s-au obţinut liberi prin bombardarea nucleului cu particule 

de energii foarte mari dar au fost descoperiți și în radiațiile cosmice 

(C.D.Anderson,1934). Contopirea nucleonilor în nucleu nu este totală. Există date 

care atestă existenţa unor nivele discrete de energie în nucleu similare cu nivelele de 

energie din învelişul electronic; se pot produce excitări în nucleu ca şi modificări de 

compoziţie ale acestuia prin acţiunea unor particule de anumite energii, similare 

efectelor produse de fotoni în învelişul electronic. Pe de altă parte unele nuclee sunt 

deosebit de stabile precum sunt de o excepţională stabilitate structurile electronice 

de octet, de gaz rar. Numărul de protoni şi neutroni dintr-un astfel de nucleu poartă 

denumirea de număr magic şi acestea sunt 2, 8, 20, 28, 50, 82, 126. Aceste numere 

se întâlnesc în compoziţia unor nuclee cunoscute pentru stabilitatea şi răspândirea 

lor; 20 protoni la calciu, 20 neutroni la sulf, argon sau potasiu, 50 neutroni la 

kripton, rubidiu sau stronţiu, 50 protoni la staniu. Existenţa unui număr relativ mare 
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de specii nucleare stabile pentru un număr magic de protoni sau neutroni sugerează 

completarea unor straturi energetice din interiorul nucleului. Asemenea constatări 

au condus la imaginea unui model nuclear cu nivele energetice similar modelului 

învelişului electronic. Acest model nuclear permite o interpretare corectă a 

tranziţiilor nucleare, a nivelelor închise ce corespund numerelor magice, precum şi a 

instabilităţii unora din nuclee ca şi a cauzei acestei instabilităţi.  

 

APLICAŢII. 
 
I.1. Folosind modelul atomic al lui Bohr, să se 

calculeze energia stării fundamentale a 
ionului Li2+.  

I.2. Presupunând că în timpul excitării unui 
electron raza atomului de hidrogen creşte 
treptat de la 0,529 la 2,11, 8,46 şi 25,92Å, 
să se determine nivelele pe care a staţionat 
electronul şi nivelul pe care ajunge în 
final. 

I.3. Energia electronului într-un atom de 
hidrogen aflat în stare staţionară n=2 este 
egală cu energia electronului unui ion 
hidrogenoid în starea staţionară n=4. 
Determinaţi ionul şi calculaţi raza sa. 

I.4. Indicaţi răspunsul corect: 
- numărul de orbitali dintr-un subnivel 
depinde de: a) n; b) l; c) m. 
- forma orbitalilor atomici depinde de: a) 
n; b) l; c) m; d) n+l. 

I..5. Care din următoarele perechi de valori 
ale numerelor cuantice reprezintă situaţii 
imposibile: a) n=5, l=6; b)n=6, l=5; 
c)n=3, l=0, d)n=2, l=1; e)n=1, l=0; f) n=0, 
l=0; g)n=4,l=4; h)n=7, l=0. 

I.6. Prin ce se deosebesc între ei orbitalii 
dintr-un nivel energetic: a) formă; b) 
energie; c) orientare spaţială; d) culoare. 

I.7. Prin ce diferă orbitalii 3d şi orbitalii 5d: a) 
formă; b) energie c) orientare spaţială; d) 
culoare. 

I.8. Prin ce se aseamănă între ei orbitalii d ai 
aceluiaşi nivel energetic: a) formă; b) 
energie; c) orientare spaţială; d) culoare. 

I.9. Experienţa Rutherford pune în evidenţă: 
 a) existenţa nucleului atomic 
 b) existenţa atomilor individuali 
 c) existenţa electronilor 
 d) existenţa protonilor 

I.10. Primul postulat al lui Bohr presupune că 
mişcarea electronilor în jurul nucleului are 
loc: 
a) pe orbite circulare 
b) pe orbite circulare, staţionare permise 
c) pe orbite circulare şi eliptice, 
staţionare, permise 
d) pe orbite oarecare circulare sau eliptice 

I.11. Energia negativă a electronului în 
mişcarea sa în jurul nucleului arată că: 
a) electronul este o particulă în mişcare 
b) electronul se află într-o groapă de potenţial 
c) electronul este o particulă cu sarcină 
negativă 
d) electronul este o particulă virtuală 

I.12. Un electron emite un foton de energie hν 
la saltul: 
a) de pe nivelul n=2 pe nivelul n=4 
b) de pe nivelul n=3 pe nivelul n=1 
c) de pe nivelul n=7 pe nivelul n=6 
d)de pe nivelul n=1 pe nivelul n=2 

I.13. Un electron absoarbe un foton de 
energie hν la saltul: 
a) de pe nivelul n=5 pe nivelul n=7 
b) de pe nivelul n=3 pe nivelul n=4 
c) de pe nivelul n=6 pe nivelul n=5 
d) de pe nivelul n=2 pe nivelul n=1 

I.14. Numărul cuantic secundar l ne arată: 
a) nivelul de energie al electronului în 
atom 
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b) numărul de subnivele dintr-un nivel 
energetic al învelişului electronic 
c) numărul de orbitali dintr-un subnivel 

I.15. Valorile pe care le poate lua numărul 
cuantic secundar l pot fi: 
a) aceleaşi ca şi valorile numărului 
cuantic principal n 
b) de la –n la +n inclusiv zero 
c) de la 0 la n-1 

I.16. Numărul cuantic principal n ne arată: 
a) nivelul de energie al electronului în 
atom 
b) numărul de subnivele dintr-un nivel 
energetic al învelişului electronic 
c) numărul de orbitali dintr-un subnivel 

I.17. Numărul cuantic magnetic m ne arată: 
a) nivelul de energie al electronului în 
atom 
b) numărul de subnivele dintr-un nivel 
energetic al învelişului electronic 
c) numărul de orbitali dintr-un subnivel 

I.18. Valorile pe care le poate lua numărul 
cuantic magnetic m pot fi: 
a) de la 0 la l-1 
b) de la 0 la n-1 
c) de la –n la +n inclusiv 0 
d) de la –l la + l inclusiv 0 

I.19. Un orbital de tip s este caracterizat de 
următoarele seturi de numere cuantice: 
a) n=0; l=0; m=0; s=±½ 
b) n=1; l=0; m=0; s=±½ 
c) n=1; l=0; m=0; s=0 
d) n=1; l=0; m=1; s=±½ 

I.20. Un orbital de tip p este caracterizat de 
următoarele seturi de numere cuantice: 
a) n=0; l=1; m=1; s=±½ 
b) n=1; l=1; m=1; s=±½ 
c) n=3; l=1; m=-1; s=±½ 
d) n=2; l=2; m=0; s=0 

I.21. Un orbital de tip d este caracterizat de 
următoarele seturi de numere cuantice: 
a) n=2; l=2; m=0; s=±½ 
b) n=4; l=2; m=-2; s=±½ 
c) n=4; l=3; m=0; s=±½ 
d) n=5; l=4; m=-2; s=±½ 

I.22. Un orbital de tip f este caracterizat de 
următoarele seturi de numere cuantice: 
a) n=5; l=3; m=-3; s=±½ 

b) n=4; l=3; m=-4; s=±½ 
c) n=3; l=3; m=2; s=±½ 
d) n=3; l=4; m=4; s=±½ 

I.23. În mecanica cuantică electronul este 
considerat: 
a) o particulă cu sarcină negativă 
b) o undă cu caracter probabilistic 
c) o particulă cu o mişcare foarte rapidă în 
jurul nucleului, 0,73c, şi cu aceeaşi 
sarcină cu a protonului dar de semn 
contrar 

I.24. În interpretarea structurii atomului în 
mecanica cuantică, problema 
fundamentală este: 
a) determinarea vitezei electronului 
b) determinarea probabilităţii de existenţă 
a electronului în spaţiul din jurul 
nucleului 
c) determinarea poziţiei electronului, 
coordonatele x, y şi z ale mişcării 
d) determinarea concomitentă a vitezei 
(impulsului) şi a poziţiei (coordonate x, y 
şi z) electronului 

I.25. Care din următorii cationi au structură 
de gaz rar: 
a) Na+, K+, Cs+, Mg2+, Ca2+ 
b) Na+, K+, Cs+, Mg2+, Fe2+ 
c) Mn2+, K+, Cs+, Mg2+, Ca2+ 
d) Na+, K+, Cs+, Mg2+, Pb2+ 

I.26. Care din următorii anioni au structură de 
gaz rar: 
a) N3-, O2-, F-, Cl-, P3- 
b) N3-, S2-, Br-, −2

2O  

c) P3-, −2
2S , I-, Cl-, As3- 

I.27. Scrieţi configuraţiile electronice ale 
elementelor: Z=16, Z=42 şi Z=64 şi 
determinaţi stările de oxidare posibile.  

I.28. Principiul excluziunii al lui Pauli susţine 
că: 

a) un orbital nu poate fi ocupat cu mai mult 
de doi electroni, iar în cazul ocupării cu doi 
electroni spinurile lor trebuie să fie 
împerecheate 

b) un orbital poate fi ocupat cu maxim un 
electron 
c) un orbital nu poate fi ocupat cu mai mult 
de doi electroni, iar în cazul ocupării cu doi 



44 
 

electroni spinurile lor trebuie să fie 
neîmperecheate 
d) un orbital poate fi ocupat cu mai mulţi 
electroni dacă au spinurile paralele.  

I.29. Se dau numerele cuantice n, l şi m 
pentru o serie de electroni distinctivi. Stabiliţi 
elementul al cărui electron distinctiv este 
reprezentat de fiecare grup de trei numere 
cuantice: 
a) n=2, l=2, m=0 (cuplat); 
b) n=6, l=2, m=2 (necuplat);  
 

 

 

 

c) n=4, l=2, m=0 (necuplat);  
d) n=3, l= 1, m=-1 (necuplat);  
e) n=5, l=1, m=0 (necuplat); 
f) n=4, l=2, m=-2 (cuplat);  
g) n=4, l=2, m=-1 (cuplat). 

I.30. Energiile de ionizare (eV) succesive ale 
electronilor atomului de aluminiu sunt: 5,98; 
18,82;  28,44; 119,9; 153,8; 190,9; 241,4;  
284,5;  330,1;  398,5;  441,9; 2085,0;  2298,0. 
Să se determine cu aceste valori structura 
electronică a aluminiului. 
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