. CLASIFICAREA ELEMENTELOR CHIMICE

Odata cu cresterea numarului de elemente chimice cunoscute au existat
tendinta de a le clasifica pe baza anumitor proprietdti. Cele mai remarcabile
incerciri de clasificare au apartinut chimistului rus Mendeleev. In anul 1869 acesta
propune sistemul periodic al elementelor, considerat si astazi ca fiind cea mai
profunda si cuprinzatoare clasificare a elementelor chimice. Clasificarea se bazeaza
pe legea periodicititii pe care Mendeleev a enuntat-0 astfel: proprietatile
elementelor (si in consecinta ale substantelor simple si ale combinatiilor acestora)
sunt functie periodica de greutatea lor atomica. Mendeleev a insiruit cele 63 de
elemente, cunoscute la vremea sa, dupd masele lor atomice astfel ca elemente cu
proprietati asemanatoare sa fie asezate unele sub altele, acest aranjament
denumindu-1, asa cum am mai mentionat tabel sau sistem periodic.

Actualmente sistemul periodic contine 118 elemente chimice, asezate in 18
coloane verticale, denumite grupe, sirurile orizontale poartd denumirea de perioade
si sunt in numar de 7. In partea de jos a sistemului sunt plasate cele doud serii cu
cate 14 elemente denumite lantanide si respectiv actinide. Aceasta reprezintda forma
lungd a sistemului periodic recomandati a se utiliza de citre [TUPAC (International
Union of Pure and Applied Chemistry). Prima reprezentare a sistemului periodic a
fost forma scurtd propusd de Mendeleev si completatd apoi pe masura descoperirii
de noi elemente, in care erau 8 grupe de elemente cu structura electronica exterioara
ns'?p'® denumite grupe principale, notate cu cifre romane si litera ”a” (in forma
lunga grupele 1-2 si 13-18, exemplu grupa 13 din forma lunga este grupa III-a in
forma scurtd) si 8 grupe de elemente de structurd electronicd exterioard (n-1)d""*’ns?
denumite grupe secundare notate tot cu cifre romane si litera ”’b” (in forma lunga
grupele 3-12). Lantanidele si actinidele sunt plasate de asemenea in partea de jos a

sistemului. Deoarece periodicitatea multor proprietati este mult mai evidenta
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utilizdnd forma scurtd a sistemului periodic, ne vom referi la aceasta specificand
atunci cand vom face referire la forma lunga.

Pozitionarea in sistem se bazeaza pe o variatie periodica a proprietatilor atat a
elementelor cat si a combinatiilor acestora. Dintre aceste proprietati periodice unele
prezintd o importantd deosebita.

Spectrele de raze X, se obtin prin excitarea atomilor cu radiatii X. Acestea
patrund 1n interiorul atomului si, cedand energia lor electronilor determind
expulzarea lor din straturile inferioare ale atomului. Locul ramas liber este
obligatoriu ocupat de un electron de pe un strat superior cu emiterea unui foton de
energie corespunzitoare. Se obtin astfel spectrele de raze X ale atomilor. In general
spectrele atomilor dintr-o perioada sunt asemanatoare, fiind formate din aceleasi
lini1 cu deosebirea ca liniile caracteristice unei familii spectrale se deplaseaza spre
lungimi de unda mai mici pe masura ce creste numarul de ordine. Studiind spectrele

de raze X ale elementelor chimice, Moseley in 1912 a dedus relatia empirica’:

Vv=K(Z-a) in care K si a sunt constante iar v frecventa unei linii din spectrul de
raze X. Din aceasta relatie cunoscand frecventa unei linii poti calcula numarul de
ordine al elementului respectiv. Astfel s-au putut prevedea unele elemente
necunoscute la timpul respectiv (Tecnetiu cu Z=43, Prometiu cu Z=61, Reniu cu
7Z=75 sau Franciu cu Z=87) si s-au justificat inversiunile din sistemul periodic
(aranjarea in ordinea cresterii masei atomice facutd de Mendeleev) potasiu cu
argonul, telurul cu iodul si cobaltul cu nichelul. Datorita descoperirii facuta de
Moseley legea periodicitatii se enuntd astfel: proprietatile chimice si fizice ale
elementelor chimice sunt functii periodice ale numarului atomic Z. Astfel se
stabileste sensul fizic al numarului de ordine, el nefiind un simplu numar ci
reprezintd o proprietate fundamentald a atomului.

Volumul si raza atomica sunt de asemenea mirimi ce variaza periodic®, ele
cresc in grupa de sus in jos iar in perioada scad de la stanga la dreapta figura I1.1.

Potentialul sau energia de ionizare*, I, reprezentind energia necesard unui
electron de pe ultimul strat pentru a parasi atomul, acesta transformandu-se n ion
pozitiv, prezinta periodicitate in functie de numarul de ordine Z (figura 11.2).
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Figura I1.2. Variatia energiei de ionizare

In perioada energia de ionizare creste in perioadd de la stinga la dreapta
(creste forta de atractie electrostatica a nucleului manifestatd pentru acelasi strat
electronic) iar In grupa scade de sus in jos (creste numarul de straturi electronice si
deci scade forta de atractie a nucleului datorita cresterii distantei de la electronul
exterior la nucleu).

O altd proprietate care isi manifestda caracterul periodic o reprezintd
electronegativitatea® care reprezinti capacitatea atomilor, care fac parte dintr-o
moleculd, de a atrage spre ei electroni. Atat din date experimentale (reactivitate
chimicd), cat si din date termodinamice, cea mai stabila configuratie este

configuratia de octet, configuratia de gaz rar si In consecintd toate elementele
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chimice cu alt tip de configuratie sunt instabile din punct de vedere termodinamic si
au tendinta de a realiza configuratia de gaz rar prin cedare sau punere in comun de
electroni. Elementele care au putini electroni pe ultimul strat au tendinta de a ceda
electronii respectivi pentru a realiza configuratia stabild a gazului rar anterior lor, si
vor avea o electronegativitate foarte mica. Elementele cu mai multi electroni pe
ultimul strat au tendinta de a accepta electroni pentru a trece la configuratia
electronicd a gazului rar care le urmeaza si deci vor avea o electronegativitate mare.
Asadar electronegativitatea creste in perioada de la stdnga la dreapta (creste sarcina
nucleara ce se manifesta la aceeasi distantd si creste numarul de electroni de pe
acelasi strat) iar in grupa scade de sus in jos (creste raza atomului deoarece creste
numarul de straturi electronice si deci scade forta de atractie a nucleului fata de
electronii de pe ultimul strat). Elementul cu cea mai mica electronegativitate este Fr

iar elementul cel mai electronegativ este fluorul.

Ca proprietate a elementelor, parte a unei combinatii chimice, electronegativitatea a fost
definita in mai multe moduri6'7,si au fost numeroase incercari de a stabili o scara a
electronegativitatii. Pauling este primul care determina coeficientii de electronegativitate8
pornind de la energia de legatura A—B. Acesta considera ca diferenta de energie dintre legatura
A—B si media aritmetica a energiei legaturilor A—A si B—B poate fi atribuita unui caracter ionic
al legaturii covalente, stabilind o formula de calcul pentru diferenta de electronegativitate a
elementelor A si B. Un inconvenient major a acestei metode il reprezintd dependenta
electronegativitatii de starea de oxidare a elementului: electronegativitatea creste cu cresterea
starii de oxidare.

O altd metodd de calcul®, propusa de A.L. Allred si E.Rochow, se bazeaza pe ipoteza ca
electronegativitatea este determinata de campul electric de la suprafata unui atom care, conform
legii lui Coulomb este proportional cu raportul Zet N2(r fiind raza covalenta a atomului iar Ze
sarcina nucleard efectiva calculata).Se propune de asemenea o formula empirica pentru calculul
acestei proprietati.

A 3-a metodd de calcul este cea propusd de Robert Mulliken™.care are in vedere date
obtinute din spectroscopia atomica si anume energia de ionizare si afinitatea pentru electron,
electronegativitatea fiind determinata ca semisuma dintre valorile celor doua proprietati. Si in
acest caz atat energia de ionizare cat si afinitatea pentru electron cresc odata cu starea de

oxidare de aceea in calcul se ia o valoare medie sau valorile pentru starea de valenta

50



(configuratia electronica pe care atomul o are atunci cand apartine unei molecule obtinutd prin

hibridizare si delocalizare de electroni) a atomului respectiv.

O alta proprietate, dintre cele mai importante o reprezintd capacitatea
atomilor de a se unii intre ei (in vederea stabilizarii, a realizarii structuri electronice
de octet). Chimistul englez Frankland stabileste inca din 1852 ca atomul oricarui
element are 0 valentid™ determinati, intelegand prin aceasta capacitatea de a fixa in
jurul sdu un anumit numar de atomi ai altui element. Valenta este determinata de
structura electronica exterioard a elementelor chimice deoarece se cunoaste faptul ca
posibilitatea ca un atom sa “fixeze” (prin formarea de legaturi chimice) in jurul sau
un anumit numar de atomi se poate realiza prin transfer electronic (cu transformarea
in ioni pozitivi §i negativi care se atrag electrostatic) sau prin punere in comun de
electroni.

Valenta maxima fata de oxigen (valenta pozitiva) creste in grupe de la stanga
la dreapta si este egala cu numarul grupei. Fac exceptie de la aceasta regula o serie
de elemente cum ar fi fluorul, bromul, dintre gazele rare numai xenonul realizeaza
aceastd stare a valentei fata de oxigen, iar din grupa a VIII-a secundard numai osmiu
si ruteniu realizeaza valenta maxima fatd de oxigen 1n oxizii corespunzatori.
Valenta fatd de hidrogen este egald cu numarul grupei pentru primele patru grupe
principale iar pentru celelalte este data de diferenta intre cifra 8 si numarul grupei.
Elementele din grupele secundare formeaza cu hidrogenul compusi interstitiali cu
compozitii variabile unde nu se poate discuta despre o valenta stabild. Dupa cum se
observa, existd o buna corelatie intre numarul de electroni pe care un atom 1l are in
stratul exterior (de valentd), electronegativitate si valenta atomului respectiv in
special Tn grupele principale din vechiul sistem periodic.

Pentru elementele din grupele principale, de structura electronica exterioara

(de valentd) s*p*®

, valenta maxima pozitiva este egala cu numarul grupei, §i
implic cu numarul electronilor din stratul de valenta: K,0, Ca0O, Al,Os, ...... Cl,04,
pentru ca toate elementele sunt mai putin electronegative decdt oxigenul, Exceptie

face fluorul al carui oxid este F,O, si in care fluorul este negativ (starea de oxidare
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-1) si oxigenul pozitiv (starea de oxidare +2) datorita electronegativitatii mai mari
a fluorului.

In ceea ce priveste valenta fatd de hidrogen, pand la grupa a IV-a principald
aceasta este egala cu numarul grupei si cu numarul de electroni din stratul de
valentd. Incepdand cu grupa a V-a, electronegativitatea hidrogenului devine mai
mica decdt electronegativitatea elementelor si creste tendinta de realizare a
octetului prin punere in comun de electroni. Astfel, in seria KH, CaH,, (AlHs),,
CH,, partenerul hidrogenului are valenta pozitiva si egala cu numarul grupei
principale. Tn seria PH; ( P=3sp®, 3¢ necuplati in substratul 3p), SH, (S=3s°p*, 4e’
n substratul 3p dar numai 2e” necuplati) si CIH ( C1=3s°p°, 5e” in substratul 3p dar
numai 1e  necuplat), partenerul hidrogenului are valenta negativa datorita
electronegativitatii mai mari.

Caracterul legaturilor chimice pe care le formeaza elementele, variaza de
asemenea periodic Tn grupele principale. Ele este puternic ionic la elementele de la
inceputul unei perioade trecand apoi treptat prin ionic covalent pana la puternic
covalent pentru elementele de la sfarsitul perioadei. Comparand spre exemplu
hidrurile elementelor din perioada a 3-a se observa ca NaH este o hidrura in care
legatura dintre sodiu si hidrogen este puternic ionicd, cu caracter bazic, stabild
numai in stare solida, in apa hidrolizeaza:

NaH + H,O — NaOH + H,
Urmeaza apoi hidruri cu caracter ionic-covalent al legaturii, (AlH3), si SiHy4, pentru
ca 1n final sa avem hidrura de clor, HCI, acidul clorhidric, in care legatura clorului
cu hidrogenul este puternic covalentd, acidul clorhidric este stabil si in solutie, se
dizolva in apa:

HCI +H,0 — H;0" + CI’
si are caracter puternic acid.

Caracterul acido-bazic al oxizilor si al compusilor de tip E(OH), manifesta
de asemenea periodicitate. Fiecare perioada incepe cu un oxid cu caracter bazic
(legatura ionicd intre elemente), eX. Na,O si se Incheie cu un oxid cu caracter

puternic acid, ex. Cl,0x.
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Fiind o substantd ionicd, Na,O, este alcatuitd din ionii de Na* si OF. In solutie ionii
O% sunt complet instabili si reactioneazd cu moleculele de apd generdnd anioni
hidroxid:

O% + 2H,0 — 2HO reactia fiind total deplasatd spre dreapta ( Ken=10%)
In cazul Cl,O; legdturile sunt covalente, mai puternice, pentaoxidul de diclor
“aditioneaza” molecule de apa la dizolvare:

Cl,0; +H,0 — 2HCIO, — 2H" + (ClO,)

De asemenea o perioadad incepe cu un compus cu un caracter puternic bazic,
exemplu este NaOH si se Tncheie cu un compus cu un caracter puternic acid HCIO,.

In primele grupe principale caracterul bazic creste de sus in jos datorita
scaderii electronegativitdtii elementelor iar in ultimele grupe principale caracterul
acid creste de sus in jos pentru compusii de tipul EH,, din acelasi motiv. In
perioadd, incepand cu grupa a IV-a principald, caracterul acid al combinatiilor de
tipul HEO, creste de la stanga la dreapta, variatie datoratd tot cresterii
electronegativitatii elementelor. Daca vom considera spre exemplu seria H;SiO,,
HsPO,4, H,SO,4 si HCIO,, acidul percloric este cel mai puternic acid anorganic, taria
acida crescand de la acidul silicic la acidul percloric.

O serie de alte proprietati sunt dependente de pozitia elementelor in sistemul
periodic si pot fi explicate prin structura atomilor neutri. Pentru a intelege
proprietdtile substantelor compuse trebuie luate in consideratie pe langa structura
electronica a atomilor 1n stare fundamentala si toate starile de valenta ale acestora.

Astfel, sarcinile ionilor, structura lor electronica, tipul legaturilor chimice,
etc., influenteaza direct proprietdfi cum ar fi solubilitatea sarurilor si a bazelor,
caracterul acido-bazic, caracterul redox. Pentru a putea explica dependenta
proprietatilor ionilor de structura lor electronica exterioara, B.V. Nekrasov imparte
ionii pozitivi in urmitoarele categorii**:

- ioni cu structura electronica exterioara de tip gaz rar, cu un strat exterior
complet de 2 sau 8 electroni. Exemple: ioni metalelor din grupa I, II si Il

principald, ioni trivalenti ai metalelor din grupa 3-a secundara
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- ioni cu un strat exterior de tranzitie de la 8 la 18 electroni. Exemplu: ionii
metalelor tranzitionale cu exceptia celor din grupa 3-a secundara pana la grupa 2-a
secundara.

- 1oni cu un strat exterior complet de 18 sau 18+2 electroni. Exemplu: cu un
strat de 18 electroni sun ionii din grupa 2-a secundara si 18+2 electroni ionii ca
Pb*, Sn**, Bi**, etc.

Se introduce notiunea de capacitate polarizanta si capacitate de polarizare.
Capacitatea polarizanta reprezinta puterea unui ion de a deforma invelisul electronic
al unui ion vecin, de semn contrar, de a atrage spre el electronii periferici ai ionului
cel mai apropiat si de a transforma legdtura ionica intr-o legaturd covalenta.
Capacitatea de polarizare sau polarizabilitate reprezinta proprietatea unui ion de a
se deforma el insusi sub actiunea unui ion vecin de semn contrar. Astfel cationi care
au sarcini mari i volum mic au o mare capacitate polarizanta dar o polarizabilitate
foarte mica iar anioni cu sarcind mare care au si volum mare, au capacitatea de
polarizare foarte micd dar o polarizabilitate avansata.

Cationi care au un strat electronic exterior de 2 sau 8 electroni complet, sunt
polarizanti slabi si ei se polarizeaza foarte putin. La interactiunea lor cu alti anioni
nu are loc o deformare apreciabila a structurilor electronice exterioare (0 deformare
a orbitalilor atomici cu tendinta de formare a unei legaturi covalente). O consecinta
importantd o reprezintd faptul ca acestia formeaza combinatii in care legatura
chimicd are un puternic caracter ionic, sdruri sunt in majoritate solubile iar
hidroxizii au un puternic caracter bazic datorita disocierii practic totale in solutie.

Cationi cu structurda electronica de tranzitie de la 8 la 18 electroni, deci
structurd electronica exterioara incompletd, sunt polarizanti relativ puternici.
Compusii formati de acesti cationi au legaturi ionic covalente cu caracter mai mult
covalent. Caracterul covalent creste cu cresterea numarului de electroni din stratul
exterior. Compusii formati de acesti cationi cu anioni deformabili au o solubilitate
mica, dar care se deosebeste de la un cation la altul. De asemene hidroxizi sunt

insolubili si au caracter amfoter. Capacitatea de polarizare este cu atat mai mare cu
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cat numirul de electroni din stratul exterior este mai mare. In tabelul II.1. Este

prezentata solubilitatea catorva sulfuri ale metalelor tranzitionale din prima serie.
Sulfura FeS | CoS | NiS | CuS | ZnS

S(g 100g apa™)-10* | 6,2 | 42 | 3,6 | 1,0 | 0,65

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

Din datele prezentate se observa ca solubilitatea scade pe masura ce creste numarul
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 insusi polarizindu-se foarte usor. In consecintd
solubilitatea compusilor cu anioni deformabili este redusa iar hidroxizii sunt de
asemenea cu caracter amfoter. Dacd astfel de cationi se combind cu anioni cu
structura mai putin deformabild ei formeazd compusi cu solubilitate relativ mare.
Astfel ZnCl, are o solubilitate de 3,8 moli I pe cand ZnS (anionul S are sarcina
mai mare si volumul mai mare decat CI™) are o solubilitate de 3-10™*%. Pentru o
aceeasi structura electronica exterioara proprietatile de polarizare se accentueaza pe
masura ce creste numarul straturilor electronice interioare (adica in grupa de sus in
jos). Prezenta straturilor interioare de 18 sau 32 de electroni maresc puternic atat
capacitatea de polarizare cat si polarizabilitatea acestor cationi.

In tabele I11.2 si 1.3 sunt prezentate solubilitdtile clorurilor si sulfurilor
metalelor din grupa I-b (grupa 11).

Clorura CuCl | AgCl | AuCI
S(g 100g apa™)-10" [62,00| 0,89 |insolubil

Tabelul I1.2. Solubilitatea clorurilor metalelor din grupa 11.

Sulfura Cu,S | Ag,S | Au,S
S (g 100g apa™)-10” [ 1,00 [ 0,14 |insolubil

Tabelul 11.3. Solubilitatea sulfurilor metalelor din grupa 11.
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APLICATII

I1.1. Caracterul covalent al legaturii chimice
element-hidrogen variaza in ordinea:
a) CH4; > NH3> OH,
b) CH4 < NH3> OH,
C) CH; <NH3< OH,
d) CH4 =~ Nng OHZ

I1.2. Ordinea de crestere a tariei acide pentru
hidracizi este:
a) HF>HCI>HBr>HI
b) HF<HCI<HBr<HI
¢) HF >HCI<HBr<HI
d) HCI >HF >HI >HBr

I1.3. Se considera urmatoarele baze a= NaOH;
b= KOH; c= Ca(OH),; d= Al(OH)3;
e=Cr(OH);. Ordinea de crestere a tariei
bazice este:
a)a>b>c>d<e
b)ya<b<c<d>e
c)a<b>>d=e
da<b>c>d>e

I1.4. Electronegativitatea scade in grupa de
sus in jos iar Tn perioada creste de la
stanga la dreapta. De ce?

I1.5. Stabiliti formulele generale ale structurii
electronice exterioare pe grupe si perioade
si comentati periodicitatea diverselor
proprietati pe baza ei.

I1.6. Precizati ce corespondentd existd intre
configuratia electronica a atomilor si
numarul grupei si perioadei din care
elementul face parte.

I1.7. Care dintre grupele principale ale
sistemului periodic (Mendeleev forma
lungd) sunt cele mai omogene si de ce?
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