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II. CLASIFICAREA ELEMENTELOR CHIMICE 

 Odată cu creşterea numărului de elemente chimice cunoscute au existat 

tendinţa de a le clasifica pe baza anumitor proprietăţi. Cele mai remarcabile 

încercări de clasificare au aparţinut chimistului rus Mendeleev. În anul 1869 acesta 

propune sistemul periodic al elementelor, considerat şi astăzi ca fiind cea mai 

profundă şi cuprinzătoare clasificare a elementelor chimice. Clasificarea se bazează 

pe legea periodicităţii pe care Mendeleev a enunţat-o astfel: proprietăţile 

elementelor (şi în consecinţă ale substanţelor simple şi ale combinaţiilor acestora) 

sunt funcţie periodică de greutatea lor atomică. Mendeleev a înşiruit cele 63 de 

elemente, cunoscute la vremea sa, după masele lor atomice astfel ca elemente cu 

proprietăţi asemănătoare să fie aşezate unele sub altele, acest aranjament 

denumindu-l, aşa cum am mai menţionat tabel sau sistem periodic. 

 Actualmente sistemul periodic conţine 118 elemente chimice, aşezate în 18 

coloane verticale, denumite grupe, şirurile orizontale poartă denumirea de perioade 

şi sunt în număr de 7. În partea de jos a sistemului sunt plasate cele două serii cu 

câte 14 elemente denumite lantanide şi respectiv actinide. Aceasta reprezintă forma 

lungă a sistemului periodic recomandată a se utiliza de către IUPAC
1
 (International 

Union of Pure and Applied Chemistry). Prima reprezentare a sistemului periodic a 

fost forma scurtă propusă de Mendeleev şi completată apoi pe măsura descoperirii 

de noi elemente, în care erau 8 grupe de elemente cu structură electronică exterioară 

ns
1-2

p
1-6

 denumite grupe principale, notate cu cifre romane şi litera ”a” (în forma 

lungă grupele 1-2 şi 13-18, exemplu grupa 13 din forma lungă este grupa III-a în 

forma scurtă) şi 8 grupe de elemente de structură electronică exterioară (n-1)d
1-10

ns
2
 

denumite grupe secundare notate tot cu cifre romane şi litera ”b” (în forma lungă 

grupele 3-12). Lantanidele şi actinidele sunt plasate de asemenea în partea de jos a 

sistemului. Deoarece periodicitatea multor proprietăţi este mult mai evidentă 
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utilizând forma scurtă a sistemului periodic, ne vom referi la aceasta specificând 

atunci când vom face referire la forma lungă. 

 Poziţionarea în sistem se bazează pe o variaţie periodică a proprietăţilor atât a 

elementelor cât şi a combinaţiilor acestora. Dintre aceste proprietăţi periodice unele 

prezintă o importanţă deosebită. 

 Spectrele de raze X, se obţin prin excitarea atomilor cu radiaţii X. Acestea 

pătrund în interiorul atomului şi, cedând energia lor electronilor determină 

expulzarea lor din straturile inferioare ale atomului. Locul rămas liber este 

obligatoriu ocupat de un electron de pe un strat superior cu emiterea unui foton de 

energie corespunzătoare. Se obţin astfel spectrele de raze X ale atomilor. În general 

spectrele atomilor dintr-o perioadă sunt asemănătoare, fiind formate din aceleaşi 

linii cu deosebirea că liniile caracteristice unei familii spectrale se deplasează spre 

lungimi de undă mai mici pe măsură ce creşte numărul de ordine. Studiind spectrele 

de raze X ale elementelor chimice, Moseley în 1912 a dedus relaţia empirică
2
: 

=K(Z-a) în care K şi a sunt constante iar ν frecvenţa unei linii din spectrul de 

raze X. Din această relaţie cunoscând frecvenţa unei linii poţi calcula numărul de 

ordine al elementului respectiv. Astfel s-au putut prevedea unele elemente 

necunoscute la timpul respectiv (Tecneţiu cu Z=43, Promeţiu cu Z=61, Reniu cu 

Z=75 sau Franciu cu Z=87) şi s-au justificat inversiunile din sistemul periodic 

(aranjarea în ordinea creşterii masei atomice făcută de Mendeleev) potasiu cu 

argonul, telurul cu iodul şi cobaltul cu nichelul. Datorită descoperirii făcută de 

Moseley legea periodicităţii se enunţă astfel: proprietăţile chimice şi fizice ale 

elementelor chimice sunt funcţii periodice ale numărului atomic Z. Astfel se 

stabileşte sensul fizic al numărului de ordine, el nefiind un simplu număr ci 

reprezintă o proprietate fundamentală a atomului.  

 Volumul şi raza atomică sunt de asemenea mărimi ce variază periodic
3
, ele 

cresc în grupă de sus în jos iar în perioadă scad de la stânga la dreapta figura II.1.  

 Potenţialul sau energia de ionizare
4
, I, reprezentând energia necesară unui 

electron de pe ultimul strat pentru a părăsi atomul, acesta transformându-se în ion 

pozitiv, prezintă periodicitate în funcţie de numărul de ordine Z (figura II.2). 
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Figura II.1. Variaţia periodică a razelor atomice 

 

     

Figura II.2. Variaţia energiei de ionizare 

 

 În perioadă energia de ionizare creşte în perioadă de la stânga la dreapta 

(creşte forţa de atracţie electrostatică a nucleului manifestată pentru acelaşi strat 

electronic) iar în grupă scade de sus în jos (creşte numărul de straturi electronice şi 

deci scade forţa de atracţie a nucleului datorită creşterii distanţei de la electronul 

exterior la nucleu). 

 O altă proprietate care îşi manifestă caracterul periodic o reprezintă 

electronegativitatea
5
 care reprezintă capacitatea atomilor, care fac parte dintr-o 

moleculă, de a atrage spre ei electroni. Atât din date experimentale (reactivitate 

chimică), cât şi din date termodinamice, cea mai stabilă configuraţie este 

configuraţia de octet, configuraţia de gaz rar şi în consecinţă toate elementele 
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chimice cu alt tip de configuraţie sunt instabile din punct de vedere termodinamic şi 

au tendinţa de a realiza configuraţia de gaz rar prin cedare sau punere în comun de 

electroni. Elementele care au puţini electroni pe ultimul strat au tendinţa de a ceda 

electronii respectivi pentru a realiza configuraţia stabilă a gazului rar anterior lor, şi 

vor avea o electronegativitate foarte mică. Elementele cu mai mulţi electroni pe 

ultimul strat au tendinţa de a accepta electroni pentru a trece la configuraţia 

electronică a gazului rar care le urmează şi deci vor avea o electronegativitate mare. 

Aşadar electronegativitatea creşte în perioadă de la stânga la dreapta (creşte sarcina 

nucleară ce se manifestă la aceeaşi distanţă şi creşte numărul de electroni de pe 

acelaşi strat) iar în grupă scade de sus în jos (creşte raza atomului deoarece creşte 

numărul de straturi electronice şi deci scade forţa de atracţie a nucleului faţă de 

electronii de pe ultimul strat). Elementul cu cea mai mică electronegativitate este Fr 

iar elementul cel mai electronegativ este fluorul. 

 Ca proprietate a elementelor, parte a unei combinații chimice, electronegativitatea a fost 

definită în mai multe moduri
6-7

și au fost numeroase încercări de a stabili o scară a 

electronegativității. Pauling este primul care determină coeficienții de electronegativitate
8
 

pornind de la energia de legătură A−B. Acesta consideră că diferența de energie dintre legătura 

A−B și media aritmetică a energiei legăturilor A−A și B−B poate fi atribuită unui caracter ionic 

al legăturii covalente, stabilind o formulă de calcul pentru diferența de electronegativitate a 

elementelor A și B. Un inconvenient major a acestei metode îl reprezintă dependența 

electronegativității de starea de oxidare a elementului: electronegativitatea crește cu creșterea 

stării de oxidare. 

 O altă metodă de calcul
9
, propusă de A.L.Allred și E.Rochow, se bazează pe ipoteza că 

electronegativitatea este determinată de câmpul electric de la suprafața unui atom care, conform 

legii lui Coulomb este proporțional cu raportul Zef ⁄r
2
(r fiind raza covalentă a atomului  iar Zef 

sarcina nucleară efectivă calculată).Se propune de asemenea o formulă empirică pentru calculul 

acestei proprietăți. 

 A 3-a metodă de calcul este cea propusă de Robert Mulliken
10

.care are în vedere date 

obținute din spectroscopia atomică și anume energia de ionizare și afinitatea pentru electron, 

electronegativitatea fiind determinată ca semisuma dintre valorile celor două proprietăți. Și în 

acest caz atât energia de ionizare cât și afinitatea pentru electron cresc odată cu starea de 

oxidare de aceea în calcul se ia o valoare medie sau valorile pentru starea de valență 
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(configurația electronică pe care atomul o are atunci când aparține unei molecule obținută prin 

hibridizare și delocalizare de electroni) a atomului respectiv. 

 O altă proprietate, dintre cele mai importante o reprezintă capacitatea 

atomilor de a se unii între ei (în vederea stabilizării, a realizării structuri electronice 

de octet). Chimistul englez Frankland stabileşte încă din 1852 că atomul oricărui 

element are o valenţă
11

 determinată, înţelegând prin aceasta capacitatea de a fixa în 

jurul său un anumit număr de atomi ai altui element. Valenţa este determinată de 

structura electronică exterioară a elementelor chimice deoarece se cunoaşte faptul că 

posibilitatea ca un atom să ”fixeze” (prin formarea de legături chimice) în jurul său 

un anumit număr de atomi se poate realiza prin transfer electronic (cu transformarea 

în ioni pozitivi şi negativi care se atrag electrostatic) sau prin punere în comun de 

electroni.  

 Valenţa maximă faţă de oxigen (valenţa pozitivă) creşte în grupe de la stânga 

la dreapta şi este egală cu numărul grupei. Fac excepţie de la această regulă o serie 

de elemente cum ar fi fluorul, bromul, dintre gazele rare numai xenonul realizează 

această stare a valenţei faţă de oxigen, iar din grupa a VIII-a secundară numai osmiu 

şi ruteniu realizează valenţa maximă faţă de oxigen în oxizii corespunzători. 

Valenţa faţă de hidrogen este egală cu numărul grupei pentru primele patru grupe 

principale iar pentru celelalte este dată de diferenţa între cifra 8 şi numărul grupei. 

Elementele din grupele secundare formează cu hidrogenul compuşi interstiţiali cu 

compoziţii variabile unde nu se poate discuta despre o valenţă stabilă. După cum se 

observă, există o bună corelație între numărul de electroni pe care un atom îl are in 

stratul exterior (de valență), electronegativitate și valența atomului respectiv în 

special în grupele principale din vechiul sistem periodic.  

 Pentru elementele din grupele principale, de structură electronică exterioară 

(de valență) s
1-2

p
1-6

, valența maximă pozitivă este egală cu numărul grupei, și 

implic cu numărul electronilor din stratul de valență: K2O, CaO, Al2O3,……Cl2O7, 

pentru că toate elementele sunt mai puțin electronegative decât oxigenul, Excepție 

face fluorul al cărui oxid este  F2O, și în care fluorul este negativ (starea de oxidare 
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-1) și oxigenul pozitiv (starea de oxidare +2) datorită electronegativității mai mari 

a fluorului. 

 În ceea ce privește valența față de hidrogen, până la grupa a IV-a principală 

aceasta este egală cu numărul grupei și cu numărul de electroni din stratul de 

valență. Începând cu grupa a V-a, electronegativitatea hidrogenului devine mai 

mică decât electronegativitatea  elementelor și crește tendință de realizare a 

octetului prin punere în comun de electroni. Astfel, în seria KH, CaH2, (AlH3)n, 

CH4, partenerul hidrogenului are valența pozitivă și egală cu numărul grupei 

principale. În seria PH3 ( P=3s
2
p

3
, 3e

- 
necuplați în substratul 3p), SH2 (S=3s

2
p

4
, 4e

-
 

în substratul 3p dar numai 2e
-
 necuplați) și ClH ( Cl=3s

2
p

5
, 5e

-
 în substratul 3p dar 

numai 1e
-
 necuplat), partenerul hidrogenului are valență negativă datorită 

electronegativității mai mari. 

 Caracterul legăturilor chimice pe care le formează elementele, variază de 

asemenea periodic în grupele principale. Ele este puternic ionic la elementele de la 

începutul unei perioade trecând apoi treptat prin ionic covalent până la puternic 

covalent pentru elementele de la sfârşitul perioadei. Comparând spre exemplu 

hidrurile elementelor din perioada a 3-a se observă că NaH este o hidrură în care 

legătura dintre sodiu şi hidrogen este puternic ionică, cu caracter bazic, stabilă 

numai în stare solidă, în apă hidrolizează: 

   NaH + H2O → NaOH + H2 

Urmează apoi hidruri cu caracter ionic-covalent al legăturii, (AlH3)n şi SiH4, pentru 

ca în final să avem hidrura de clor, HCl, acidul clorhidric, în care legătura clorului 

cu hidrogenul este puternic covalentă, acidul clorhidric este stabil şi în soluţie, se 

dizolvă în apă: 

   HCl +H2O → H3O
+
 + Cl

-
 

şi are caracter puternic acid. 

 Caracterul acido-bazic al oxizilor şi al compuşilor de tip E(OH)n manifestă 

de asemenea periodicitate. Fiecare perioadă începe cu un oxid cu caracter bazic 

(legătură ionică între elemente), ex.  Na2O şi se încheie cu un oxid cu caracter 

puternic acid, ex. Cl2O7.  
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Fiind o substanță ionică, Na2O, este alcătuită din ionii de Na
+
 și O

2-
. În soluție ionii 

O
2-

 sunt complet instabili și reacționează cu moleculele de apă generând anioni 

hidroxid: 

 O
2-

 + 2H2O → 2HO
-
 reacția fiind total deplasată spre dreapta ( Kech.=10

22
) 

În cazul Cl2O7 legăturile sunt covalente, mai puternice, pentaoxidul de diclor 

”adiționează” molecule de apă la dizolvare: 

 Cl2O7  + H2O  → 2HClO4 → 2H
+
 + (ClO4)

- 

De asemenea o perioadă începe cu un compus cu un caracter puternic bazic, 

exemplu este NaOH şi se încheie cu un compus cu un caracter puternic acid HClO4. 

 În primele grupe principale caracterul bazic creşte de sus în jos datorită 

scăderii electronegativităţii elementelor iar în ultimele grupe principale caracterul 

acid creşte de sus în jos pentru compuşii de tipul EHn, din acelaşi motiv. În 

perioadă, începând cu grupa a IV-a principală, caracterul acid al combinaţiilor de 

tipul HxEOy creşte de la stânga la dreapta, variaţie datorată tot creşterii 

electronegativităţii elementelor. Dacă vom considera spre exemplu seria H4SiO4, 

H3PO4, H2SO4 şi HClO4, acidul percloric este cel mai puternic acid anorganic, tăria 

acidă crescând de la acidul silicic la acidul percloric.  

O serie de alte proprietăţi sunt dependente de poziţia elementelor în sistemul 

periodic şi pot fi explicate prin structura atomilor neutri. Pentru a înţelege 

proprietăţile substanţelor compuse trebuie luate în consideraţie pe lângă structura 

electronică a atomilor în stare fundamentală şi toate stările de valenţă ale acestora. 

Astfel, sarcinile ionilor, structura lor electronică, tipul legăturilor chimice, 

etc., influenţează direct proprietăţi cum ar fi solubilitatea sărurilor şi a bazelor, 

caracterul acido-bazic, caracterul redox. Pentru a putea explica dependenţa 

proprietăţilor ionilor de structura lor electronică exterioară, B.V. Nekrasov împarte 

ionii pozitivi în următoarele categorii
12

: 

 - ioni cu structură electronică exterioară de tip gaz rar, cu un strat exterior 

complet de 2 sau 8 electroni. Exemple: ioni metalelor din grupa I, II şi III 

principală, ioni trivalenţi ai metalelor din grupa 3-a secundară 
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 - ioni cu un strat exterior de tranziţie de la 8 la 18 electroni. Exemplu: ionii 

metalelor tranziţionale cu excepţia celor din grupa 3-a secundară până la grupa 2-a 

secundară. 

 - ioni cu un strat exterior complet de 18 sau 18+2 electroni. Exemplu: cu un 

strat de 18 electroni sun ionii din grupa 2-a secundară şi 18+2 electroni ionii ca 

Pb
2+

, Sn
2+

, Bi
3+

, etc. 

 Se introduce noţiunea de capacitate polarizantă şi capacitate de polarizare. 

Capacitatea polarizantă reprezintă puterea unui ion de a deforma învelişul electronic 

al unui ion vecin, de semn contrar, de a atrage spre el electronii periferici ai ionului 

cel mai apropiat şi de a transforma legătura ionică într-o legătură covalentă. 

Capacitatea de polarizare sau polarizabilitate reprezintă proprietatea unui ion de a 

se deforma el însuşi sub acţiunea unui ion vecin de semn contrar. Astfel cationi care 

au sarcini mari şi volum mic au o mare capacitate polarizantă dar o polarizabilitate 

foarte mică iar anioni cu sarcină mare care au şi volum mare, au capacitatea de 

polarizare foarte mică dar o polarizabilitate avansată. 

 Cationi care au un strat electronic exterior de 2 sau 8 electroni complet, sunt 

polarizanţi slabi şi ei se polarizează foarte puţin. La interacţiunea lor cu alţi anioni 

nu are loc o deformare apreciabilă a structurilor electronice exterioare (o deformare 

a orbitalilor atomici cu tendința de formare a unei legături covalente). O consecinţă 

importantă o reprezintă faptul că aceştia formează combinaţii în care legătura 

chimică are un puternic caracter ionic, săruri sunt în majoritate solubile iar 

hidroxizii au un puternic caracter bazic datorită disocierii practic totale în soluţie.  

 Cationi cu structură electronică de tranziţie de la 8 la 18 electroni, deci 

structură electronică exterioară incompletă, sunt polarizanţi relativ puternici. 

Compuşii formaţi de aceşti cationi au legături ionic covalente cu caracter mai mult 

covalent. Caracterul covalent creşte cu creşterea numărului de electroni din stratul 

exterior. Compuşii formaţi de aceşti cationi cu anioni deformabili au o solubilitate 

mică, dar care se deosebeşte de la un cation la altul. De asemene hidroxizi sunt 

insolubili şi au caracter amfoter. Capacitatea de polarizare este cu atât mai mare cu 
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cât numărul de electroni din stratul exterior este mai mare. În tabelul II.1. Este 

prezentată solubilitatea câtorva sulfuri ale metalelor tranziţionale din prima serie. 

Sulfura FeS CoS NiS CuS ZnS 

S(g 100g apă
-1

)·10
-4 

6,2 4,2 3,6 1,0 0,65 

Tabelul II.1. Solubilitatea unor sulfuri ale metalelor tranziţionale. 

  

Din datele prezentate se observă că solubilitatea scade pe măsură ce creşte numărul 

de electroni din stratul exterior. 

 Cationii care au un strat exterior de 18 sau 18+2 electroni au o capacitate 

foarte mare de polarizare, ei însuşi polarizându-se foarte uşor. În consecinţă 

solubilitatea compuşilor cu anioni deformabili este redusă iar hidroxizii sunt de 

asemenea cu caracter amfoter. Dacă astfel de cationi se combină cu anioni cu 

structură mai puţin deformabilă ei formează compuşi cu solubilitate relativ mare. 

Astfel ZnCl2 are o solubilitate de 3,8 moli l
-1

 pe când ZnS (anionul S
-2

 are sarcina 

mai mare şi volumul mai mare decât Cl
-1

) are o solubilitate de 3·10
-13

. Pentru o 

aceeaşi structură electronică exterioară proprietăţile de polarizare se accentuează pe 

măsură ce creşte numărul straturilor electronice interioare (adică în grupă de sus în 

jos). Prezenţa straturilor interioare de 18 sau 32 de electroni măresc puternic atât 

capacitatea de polarizare cât şi polarizabilitatea acestor cationi.  

 În tabele II.2 şi II.3 sunt prezentate solubilităţile clorurilor şi sulfurilor 

metalelor din grupa I-b (grupa 11). 

Clorura CuCl AgCl AuCl 

S (g 100g apă
-1

)·10
-4 

62,00 0,89 insolubil 

Tabelul II.2. Solubilitatea clorurilor metalelor din grupa 11. 

Sulfura Cu2S Ag2S Au2S 

S (g 100g apă
-1

)·10
-4 

1,00 0,14 insolubil 

Tabelul II.3. Solubilitatea sulfurilor metalelor din grupa 11. 

 



 56 

APLICAŢII 

 

II.1. Caracterul covalent al legăturii chimice 

element-hidrogen variază în ordinea: 

a) CH4 > NH3 > OH2 

b) CH4 < NH3 > OH2 

c) CH4 < NH3 < OH2 

d) CH4 ≈ NH3 ≈ OH2 

II.2. Ordinea de creştere a tăriei acide pentru 

hidracizi este: 

a) HF>HCl>HBr>HI 

b) HF<HCl<HBr<HI 

c) HF >HCl<HBr<HI 

d) HCl >HF >HI >HBr 

II.3. Se consideră următoarele baze a= NaOH; 

b= KOH; c= Ca(OH)2; d= Al(OH)3; 

e=Cr(OH)3. Ordinea de creştere a tăriei 

bazice este: 

a) a > b > c > d < e 

b) a < b < c < d >e 

c) a < b >c > d = e 

d) a < b > c > d >e 

 

II.4. Electronegativitatea scade în grupă de 

sus în jos iar în perioadă creşte de la 

stânga la dreapta. De ce? 

II.5. Stabiliţi formulele generale ale structurii 

electronice exterioare pe grupe şi perioade 

şi comentaţi periodicitatea diverselor 

proprietăţi pe baza ei. 

II.6. Precizaţi ce corespondenţă există între 

configuraţia electronică a atomilor şi 

numărul grupei şi perioadei din care 

elementul face parte.  

II.7. Care dintre grupele principale ale 

sistemului periodic (Mendeleev forma 

lungă) sunt cele mai omogene şi de ce?  
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