III. LEGATURA CHIMICA

Din cele 90 de elemente naturale, un numar foarte mic sunt intalnite in natura,
in conditii obisnuite, sub forma de atomi liberi si anume numai gazele rare, inclusiv
heliul. Toate celelalte se gasesc sub forma de combinatii simple sau compuse n care
atomii sunt legati intre ei, si pot fi aduse in stare de atomi liberi numai prin aport
exterior de energie, cresterea temperaturii. De exemplu, metalele pot trece in atomi
liberi numai in stare de vapori; oxigenul poate fi adus la oxigen atomic din molecula
biatomica, la temperaturi de peste 2000°C, etc. Deci atomii elementelor chimice, in
condifii obisnuite nu sunt stabili din punct de vedere termodinamic, ei se
stabilizeaza prin interactiune cu alti atomi, se leaga unii cu alti formand molecule
sau cristale. Atomii interactioneaza prin intermediul invelisului electronic exterior,
deoarece structurile electronice exterioare nu sunt stabile, realizandu-se astfel
legaturi intre ei ca urmare a modificarii acestor structuri electronice exterioare. Cu
cat structura electronicd exterioard a unui atom este mai stabild cu atat se va
modifica mai greu, atomii cu astfel de structuri sunt stabili si vor fi obtinuti mai
usor in stare liberd. Din multitudinea de date experimentale se constatd ca structura
electronica exterioara cea mai stabila este structura de octet, structura electronica a
gazelor rare. Instabilitatea configuratiei electronice a atomilor liberi se manifesta
prin tendinta de a realiza configuratia stabild de octet'™. Aceasta se poate realiza
numai prin intermediul invelisurilor exterioare ale altor atomi prin cedare, acceptare
sau punere Th comun de electroni.

Studiindu-se marea varietate a compusilor chimici, s-a ajuns la concluzia ca
existd trei moduri principale, distincte, prin care atomi se unesc intre ei §i care
corespund la urmatoarele tipuri de legaturi chimice:

= Jegdtura ionicd sau electrovalenta
= Jegdtura covalentd sau covalenta

* Jegdtura metalica
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In afara acestor legituri intre atomi si ioni, care sunt foarte puternice, se
realizeaza si alte tipuri de legdturi mai slabe, intre molecule si care sunt:

= Jegdturi prin forte Van der Walls

= legaturi (punti) de hidrogen

III.1. Legatura ionica sau electrovalenta®®.

Legatura ionica se realizeaza datoritd atractiei electrostatice intre ionii de
semn contrar, care in corpurile solide formeaza retele cristaline.

Atomii isi realizeaza structura stabild prin acceptare sau cedare de electroni
cu formarea ionilor negativi, respectiv pozitivi, care se atrag reciproc generand
legatura ionicd, prin care se realizeaza compusii ionici cristalini. Legatura ionica
este deci o forta de naturd electrostatica si prin natura ei nu este rigida, ionii avand o
mobilitate destul de mare in jurul unor pozitii de echilibru. Modificarile
invelisurilor electronice ale atomilor care se transforma in ioni, se reflecta in
modificare dimensiunilor acestora; astfel ionul pozitiv va avea o raza mai mica
decat atomul din care provine (aceeasi forta de atractie Z fatd de un numar mai mic
de electroni) iar ionul negativ va avea o razd mai mare decat atomul din care
provine(aceeasi forta de atractie Z fatd de un numar mai mare de electroni). Anionii
monoatomici au intotdeauna configuratie de octet, dar cationii au foarte rar aceasta
configuratie; configuratia de octet o au doar cationii de la inceputul perioadelor.

Deoarece interactiunea electrostatica prin care se realizeaza legatura ionica nu
este dirijatd in spatiu Tnhseamna cd un ion intr-o retea cristalind ionica se atrage in
aceeasl masura cu toti 1onii de semn contrar, aflati la aceeasi distanta, dar si cu ioni
de semn contrar mai Indepartati (paAnd unde se manifestd campul de atractie al
ionului respectiv) dar manifesta si forta de respingere fata de ionii de acelasi semn.
Conditia fundamentala ca o retea cristalind sa fie stabild este ca in prima vecinatate
a unui ion (la distanta cea mai apropiati) sa fie ioni de semn contrar. In figura IT1.1
este prezentat un cristal de clorura de sodiu, NaCl.

Din figurd se observi ci un ion de CI este atras simultan de 6 ioni de Na*

aflati la distanta cea mai mica d = latura cubului, iar un ion de Na" este atras tot de
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Figura III.1. Celula elementara a unui
cristal de clorura de sodiu.

6 ioni de CI aflati la aceeasi distantd. In
cristal exista si alte forte de atractie, intre
ioni de semn contrar aflati la distante mai
mari, si forte de respingere intre ionii de
acelasi semn. Bilanful ionic® care
reprezintd totalitatea ionilor ce apartin
unei celule elementare, avand in vedere
faptul ca celula apartine cristalului, este in

cazul cristalului de NaCl, urmatorul:

= 1ionde CI" (din centrul cubului) apartine in intregime celulei elementare

= 12 ioni de CI (cei din mijlocul muchiilor) apartin % celulei elementare deoarece

o muchie este comuna la alte patru cuburi. Celula are 12 - ¥4 =3 ioni de CI’

= 6 ioni de Na" (cei din mijlocul fetelor) apartin ' celulei elementare, deoarece o

fatd este comuni la doud cuburi. Celula are 6 - Y= 3 ioni Na"

= 8 ioni de Na* (cei din varfurile cubului) apartin % celulei elementare, deoarece

un varf este comun la opt cuburi. Celula are 8 - %=1 ion Na™.

Deci celulei elementare de NaCl apartin 4 ioni de CI si 4 ioni de Na", raportul este

1:1, formula moleculara a clorurii de sodiu fiind Na;Cl; adica NaCl.

Energia de retea

Energia de refea a unui solid cristalin care are o structurd ionica reprezintad

energia eliberatd sau cdldura degajata cand se formeaza un cristal care contine o

moleculd gram de substanta, pornind de la ionii aflati la distanta infinita si adusi la

pozitia pe care ei o ocupa in cristal. Energia de retea se compune din patru termeni:

= energia electrostatica

= energia de repulsie la distantd mica

= energia Van der Walls
= energia de zero absolut

Primii doi termeni, datorita valorilor lor prezinta importanta in calculul energiei de

retea.

59



1. Energia electrostatica
Energia electrostatica este datd de atractia ionilor de sarcina de semn contrar
cu a ionului considerat (se noteaza cu semnul +) si de respingere a ionilor de acelasi
semn (se noteaza cu -). Asa cum se observa din figura III.1 clorura de sodiu
cristalizeaza in sistem cubic, nodurile retelei fiind ocupate pe rand de ionii de clor si
de sodiu, distanta dintre ioni fiind de 2,81A. Ionul de CI  se giseste in centrul retelei
cristaline si energia electrostatica este compusa din:
= atractia celor 6 ioni de Na’ aflati la distanta d = latura cubului adici
E;= +6e*/d
= respingerea a 12 ioni de CI aflati la distanta dv2 adicd E, = -12e%/ d /2
= atractia cu cei 8 ioni de Na* aflati la distanta dv3 adicd E; = +8e%/ d+/3
Daca se ia in considerare faptul ca celula apartine cristalului, atunci exista si alte
interactiuni:
= respingerea cu 6 ioni de CI aflati la distanta 2d adicd E, = -6e%/2d
= atractia cu cei 24 de ioni de Na" aflati la distanta dv5 adici Es = +24¢e% d/5
Pentru a determina energia totald electrostatica facem suma tuturor termenilor:

6e’ 12 8e® 6e® 24  _ ¢’ 12 8 6 24 Ae?

d _d\/§+d\/§_ 2d +d\/§ ...... - E(6_ﬁ+ﬁ_§+ﬁ_ ..... )_ T

in care A reprezintd constanta lui Madelung specifica fiecarui tip de retea. Pentru

E. =

reteaua cubica, asa cum este la NaCl, A=1,7475.

Pentru o molecula gram de NaCl se obtine valoarea expresia energiei

.= _ NAe? .
electrostatice: E. = 5 si o valoare de 861,08 kJ.

2. Energia de repulsie
Datorita atractiei electrostatice ionii ajung foarte aproape unii de alti, iar de la

o anumita distanta incep sa actioneze fortele de respingere dintre invelisurile lor

. . 9 . . B -+
electronice. Born a apreciat aceasta respingere ca fiind: E, = ~gv Incaren este 0

constanta ce depinde de coeficientul de compresibilitate al cristalului. Energia de
retea este datd de suma algebrica a celor douad energii, neglijand, asa cum am mai

mentionat, energia Van der Walls si energia de zero absolut datorita valorilor lor
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NAe?’ B " . 9 . . .
-— . Cand se realizeaza echilibrul (fortele de atractie devin

foarte mici: U = T

egale cu fortele de respingere si cristalul este stabil) ionii sunt la distanta minima
posibila unii de alti iar energia de retea devine minima, numai asa cristalul fiind
stabil. Asta inseamna ca:

2 24n-1 2
@:OS_NA;e +nn—l?1:0: B:M:U: NAe
od d d n d

(1- %) , ecuatia Mayer-

Born®,
Un alt mod de calcul al energiei de retea o reprezinta cel din date experimentale,

atunci cand acestea sunt accesibile, prin utilizarea ciclului Haber-Born’:

SNa + DCI
Nag)+%2Cla(g) Nag) + Clg)
Qnacl Ina
Eci
Na" + CI
NaCI(S) UNaCI

n care:

- Sna = energia de sublimare a sodiului 108,68 kJ

- D¢ = energia de disociere a moleculei de clor 121,22 kJ

- Ina = potentialul de ionizare a sodiului 495,33 kJ

- E¢, = afinitatea pentru electron a clorului —363,66 kJ

- Qnaci = caldura de formare a clorurii de sodiu din sodiu solid si clor gazos 98 kcal
Efectuand calculele se obtine pentru energia de retea U = 98+26+29+(118,5-

87) = 771,21 kJ iar valoarea experimentala este de 777,06 kJ, adica o eroare de

0,75%.

I11.2. Legatura covalenta
Tn prezent se considera ci formarea legiturii covalente se datoreazi
interactiunii norilor electronici exteriori ai atomilor care se combind, din care
rezultd o redistribuire a electronilor si o scadere a energiei lor, adicd a electronilor

care formeaza legdtura covalentd. Deoarece electronul este o particuld in continud
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miscare, cu caracter ondulator-probabilistic, la formarea legéturii covalente, trebuie
gasitd functia de unda care sa reflecte distributia electronilor in molecula nou
formati. In prezent se aplici doud teorii de determinare a functiei de undi a
electronilor in molecula:

- teoria legaturii de valenta T.L.V.

- teoria orbitalilor moleculari T.O.M.

II1.2.1. Teoria legaturii de valenta

in 1916 G.N. Lewis propune formarea legiturii covalente prin interactiunea a
doi electroni, iar legatura formata sa fie reprezentata printr-0 linie, structurile Lewis
H—H. Mai tarziu, in 1927, W.Heitler si F. London, dezvolta o teorie care permite,
pe baza ecuatiei de unda Schrodinger, sa se calculeze o ecuatie de unda a
electronilor in molecula de H,. In anul urmator Linus Pauling combina teoria Lewis
cu teoria lui Heitler-London pentru a dezvolta cele doua concepte-cheie in teoria
legaturii de valentd si anume rezonanta (1928) si hibridizarea orbitalilor atomici
(1930).

Aceasti teorie® presupune formarea legiturii covalente prin intrepitrunderea
orbitalilor atomici, fard deformarea lor, cu cuplarea de spin a electronilor necuplati
pe care ii contin orbitalii atomici care participa la formarea legaturii.

Cauza energetica a suprapunerii orbitalilor atomici o reprezintd compensarea
de spin cu formarea perechilor de electroni de legatura. Un atom poate forma atatea
legaturi covalente cati electroni necuplati are pe ultimul strat electronic. Electronii
din straturile interioare nu participa la formarea legaturilor. Atractia dintre atomi,
produsa de suprapunerea orbitalilor atomici prin cuplarea de spin se echilibreaza in
moleculd prin respingerea electrostatici dintre nucleele atomice. Distanta
internucleara astfel realizata reprezintd suma razelor covalente ale atomilor legati.
Variatia de energie a unui sistem format din doi atomi, fiecare cu un electron

necuplat in stratul de valenta, cu distanta dintre nuclee este prezentata in figura II1.2.
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Figura II1.2. Variatia energiei la apropierea a doi atomi ce contin cate un electron necuplat.

Daca electronii celor doi atomi au acelasi spin energia creste continuu, la
apropierea lor, nerealizandu-se legatura covalenta (curba 1). Daca cei doi electroni
sunt de spin opus atunci la distanta Ry = ry, dintre nuclee, existd un minim de
energie corespunzator formarii legaturii covalente (curba 2). Valoarea minimului de
energie reprezintd practic energia de legaturd egald si de semn contrar cu energia de
desfacere a moleculei in atomi, adica a energiei de disociere.

Sa aplicam, spre exemplificare, TLV la formarea moleculei de hidrogen™®.
In miscarea electronilor in jurul nucleului se considerd patru situatii limita,

patru pozitii extreme ale electronilor, reprezentate in figura I11.3.

Figura II1.3. Pozitiile extreme ale electronilor in molecula de hidrogen.

TLV numeste aceste situatii extreme ale miscarii electronilor in jurul celor
doua nuclee, structuri de valenta sau de rezonanta, limita sau canonice. Este esential
de subliniat ca moleculele cu aceste structuri au energii calculate mai mari decat
molecula reala si deci toate sunt mai instabile.

Functia de undd a moleculei se determind prin insumarea functiilor de unda
electronice a celor doi atomi, la care se atribuie coeficienti de participare la
realizarea functiei de unda moleculare:
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¥, ., =C. ¥, +C,¥,; in care C, si Cp sunt coeficienti care reprezinta proportia
in care norul electronic al legaturii se distribuie in jurul fiecdruia dintre cele doud
nuclee.

Tn cazul moleculei de hidrogen, sau a altor molecule diatomice homonucleare,
acesti coeficienti sunt egali, avand valoarea de 0,5. In cazul in care legitura se
realizeaza intre atomi diferifi ca electronegativitate, coeficientii sunt diferifi in
sensul ca atomul cu electronegativitate mai mare va avea un coeficient mai mare
deoarece el atrage mai puternic norul legaturii.

¥, si ¥, sunt functiile de unda ale celor doi electroni in jurul nucleului a si

respectiv b.

Pentru a stabili densitatea de sarcina electronica in jurul celor doud nuclee,
probabilitatea de existenta a electronilor in jurul celor doud nuclee si practic forma
norului electronic al legaturii, trebuie sa calculdm patratul amplitudinii undei:

W2 =C2W¥ +2C,W.C,\¥, + CW;
Primul termen din aceastd relatie corespunde structurii limitd I iar ultimul

structurii limita II. Iar termenul 2C,¥,C,¥, reprezinta structurile limita III s1 IV si

are semnificatia ca electronii 1 si 2 nu se pot distinge intre ei adica:
C,¥,C,¥, =C,¥,C,¥,.

In portiunea comuni a orbitalilor suprapusi densitatea de sarcina electronica
este mult marita. Cu cat porfiunea comund este mai mare, cu atat este mai mare
densitatea de sarcina electronica intre nuclee, cu atat nucleele sunt mai apropiate si
cu atat este mai puternica legatura dintre atomi. Marimea intrepatrunderii este data

de integrala de suprapunere 2C.¥,C,¥,. Formarea moleculei de hidrogen, in TLV

este reprezentata in figura I11.4. Denumirea legaturii chimice contine tipul orbitalilor
care se suprapun si atunci cand legatura se realizeaza pe directia axelor de simetrie a
orbitalilor atomici pe care se gisesc si nucleele celor doi atomi, iar pentru orbitalii
multilobati intrepatrunderea are loc printr-un singur lob, avem o legatura simpla sau

o legaturd o, in cazul moleculei de hidrogen avem o legatura og.
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Figura I11.4. Formarea moleculei de hidrogen in TLV.

Se pot realiza si alte legaturi simple, cu participarea altor tipuri de orbitali
atomici. Spre exemplu in hidracizilor, legatura simpla este realizata intre un orbital
atomic 2p de la un atom de halogen si un orbital atomic 1s de la un atom de
hidrogen, obfindndu-se o legatura simpla ogp. In figura 111.5. este prezentatd
formarea unei legaturii Ggp.

Tn molecula de clor, Cls, legitura chimica este realizati intre doi orbitali de
tip p care se unesc pe directia celor doua nuclee printr-un singur lob (figura I11.6) si

formeaza o legatura de tip opp.
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orbital p de la halogen orbital s al hidrogenului  legitura o5,

Figura IIL.5. Formarea unei legaturi ogp.
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X
orbital p orbital p legiturd Gpp

Figura II1.6. Formarea unei legaturi Gpp.

Tot o legatura simpla ¢ se realizeaza prin intrepatrunderea unui orbital de tip
s cu un orbital de tip d (in cazul unor hidruri ale metalelor tranzitionale) sau atunci
cand un orbital de tip p se uneste printr-un singur lob cu un orbital de tip d cum ar fi
in halogenurile unor metale tranzitionale. In concluzie, intrepatrunderea orbitalilor

de tip s cu orice alt tip de orbital genereaza formarea numai de legaturi simple si de
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asemenea Intrepatrunderea orbitalilor de tip p, d sau f printr-un singur lob genereaza
formarea de legaturi simple. Legatura simpld ¢ este prima legatura ce se formeaza
intre doi atomi, cea mai puternica, si intre doi atomi nu se poate forma decat o
singurd legatura simpla.

In afard de legitura simpli, TLV admite si formarea legiturii duble sau
legatura m. Aceastd legdtura se formeaza atunci cand intrepatrunderea orbitalilor
atomici multilobati se realizeaza pe o directie perpendiculara pe planurile lor de
simetrie, adicd prin doi lobi. Un exemplu de formare a unei legaturi mp, s1 myq €Ste

prezentat in figura I11.7.

orbital p orbital p legtura 7 pp

orbital d orbital d legatura T

Figura III.7. Formarea legaturilor duble mpp §1 myg.

Se observa ca densitatea de sarcind electronicad a legaturii este dispersata in
doua zone spatiale, deasupra si sub planul care cuprinde cele doud nuclee si legatura
simpli. In consecinti aceasti legiturd este mai slabd decat legitura simpla.

Pe langa legaturile ¢ §i © TLV admite si formarea legaturilor de tip 5" care se formeaza
prin intrepatrunderea orbitalilor d prin tofi cei patru lobi, adica cei doi orbitali care se
intrepatrund au planurile de simetrie paralele. Aceastd legdtura are densitatea de sarcind
electronica dispersata in patru zone spatiale, si in consecintd este mai slaba decat cele doua
legaturi discutate anterior. De exemplul anionul Re, Bry* (sau (M0,Clg)* consta din doi ioni Re*?
de configuratie electronica exterioard 5d° gi din 8 ioni Br™ lonii de reniu sunt puternic legafi intre
ei (distanta dintre nuclee lor este mai micd de 2,24 A) ionul Re, Br,* este diamagnetic (deoarece
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electronii d sunt cuplati pe orbitali lor) iar nucleele atomilor de brom se afla in pozitii eclipsate,
ceea ce de asemenea constituie un semn pentru taria legaturi Re-Re, figura 111.8. Considerand ca
axa a legaturii, axa Oy si admitind ca prima aproximatie ca pentru legaturile Re-Br metalul isi
utilizeaza orbitali sai s si p, legaturile intermetalice se formeaza prin intrepatrunderea orbitalilor
de tip d ai celor doi atomi de Re in felul urmator:

Br Br 4-

Figura II1.8. lonii cu legaturi o.
- din doi orbitali dxz—yz se formeaza o legaturd o

- din orbitalii dyy se realizeaza legatura r din planul xOy iar din orbitali dyy legatura w din
planul yOz
- orbitalii d , formeaza una din legaturile o

- orbitalii dy; dau nastere celei de a doua legaturi 0, inclinatd cu un unghi de 45° fata de
cea dintai.
Tn felul acesta se realizeaza totalul de 5 perechi de electroni de legdturd si anume o* ©* .
Acelagsi tip de legaturi prezinta si ionul MOZCIEE2 .

Hibridizarea orbitalilor atomici*®****

Conform TLV, legatura chimica se realizeaza prin intrepatrunderea orbitalilor
atomici, fara deformarea lor, cu compensarea de spin a electronilor necuplati pe care
it contin orbitalii atomici care se suprapun pentru formarea legaturii chimice
covalente. Numarul de legaturi covalente pe care il poate realiza un atom este egal
cu numarul de electroni impari, necuplati, pe care i are in stratul de valenta. In acest
context, beriliul, cu structura stratului de valenta 2s?, ar trebui si fie zero valent,
borul, cu structura stratului de valentd 2s°p’, ar trebui si fie monovalent iar
carbonul, cu structura exterioara 2s’p® ar trebui sa fie divalent, valori ale valentei
care nu se confirmad practic deoarece beriliul este divalent, borul trivalent iar
carbonul este, in majoritatea combinatiilor lui, tetravalent. Pentru a putea justifica
aceste valori ale valentei stabilite experimental, ca si multe alte date experimentale,
TLV adopti ideea hibridizdrii orbitalilor atomici, idee emisa pentru prima data** de
L. Pauling in 1931 in incercarea de a justifica structura CH,. Prin hibridizare se

intelege procesul de amestecare a orbitalilor atomici de energii diferite dar apropiate
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si geometrii compatibile, cu formarea de
orbitali noi, orbitali hibrizi, de forme si
energii diferite de a orbitalilor atomici de
Figura I11.9. Forma unui orbital hibrid. provenienta. Numarul orbitalilor hibrizi este

identic cu numarul orbitalilor atomici care
participa la hibridizare iar pe orbitalii hibrizi electroni se dispun conform regulii lui
Hund. Orbitali hibrizi seamana, ca forma, cu orbitali p dar au un lob mult marit,
figura 111.9, in felul acesta taria la formarea legaturii prin suprapunere este mult mai
mare, volumul suprapunerii fiind mult mai mare.

Astfel in atomul de beriliu cei doi electroni se repartizeaza, dupa hibridizare,
cate unul pe cei doi orbitali hibrizi. Acest tip de hibridizare la care participa un
orbital s si un orbital p, este denumita hibridizare sp. Orbitali hibrizi se dispun
spatial dupa cel mai simetric aranjament posibil. In cazul hibridizarii sp ei se dispun
liniar formand intre ei un unghi de 180°. Variatia de energie a orbitalilor Tn cursul

procesului de hibridizare si dispunerea spatiala sunt prezentate in figura I11.10.

E
| —
Tm' LT T
AE — [aT%)
l—AE/Z

2s? 2p’ Co26p” 2P
stare de valcnt’z-'i

stare fundamentala

R / orbital 2py liber de electroni
orbital 2s ocupat cu o

pereche de electroni (25?) 2 orbitali hibrizi sp ocupati
cu cite un electron

Figura II1.10. Hibridizarea sp a orbitalilor atomici; variatia
de energie, si dispunerea spatiala a orbitalilor hibrizi.
Cei doi orbitali hibrizi au o energie intermediara intre cea a orbitalului s si
respectiv p, astfel ca starea energetica a atomului, pe ansamblu, nu se modifica. Cei
doi electroni din stratul de valenta isi modifica starea, decuplandu-se, ei trec in

starea de valenta, adica devin disponibili pentru realizarea a doua legaturi covalente.
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Energia de decuplare este compensata de scaderea in energie a orbitalilor hibrizi pe
care acestia se distribuie.

Tn cazul atomului de bor, figura 111.11, in hibridizare sunt implicati un orbital
de tip s si doi orbitali de tip p, adica hibridizare sp®, orbitalii hibrizi fiind dispusi

spre varfurile unui triunghi echilateral, forménd intre ei un unghi de 120°.

E
T DT 1) LI
AF 4{/,. . G
M i3 0
2s? 2pt 2 (spz)3 2p
stare fundamentala stare de valenta
[ z
RN triunghi

..echilateral

Ry o

orbitali 2s, 2px si 2py
b
3 orbitali hibrizi sp2

Figura I11.11. Hibridizarea sp? variatia energetica si dispunerea orbitalilor hibrizi.

Atomul de carbon isi hibridizeaza toti cei patru orbitali din stratul de valenta,
hibridizare sp®, figura 111.12, orbitalii hibrizi fiind orientati spre varfurile unui

tetraedru forméand intre ei un unghi de 109°28".
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Figura I11.12. sp®, variatia energetici si dispunerea orbitalilor hibrizi.
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Aceeasi orientare a orbitalilor hibrizi se realizeaza daca la hibridizare

participd trei orbitali (n-1)d si un orbital ns, adicd hibridizarea d® care este

caracteristica mai ales metalelor din blocul d. Un alt tip de hibridizare la care

participd un orbital (n-1)d un orbital ns si doi orbitali p, adica hibridizarea dsp?, in

care orbitali hibrizi sunt orientati spre varfurile unui patrat, motiv pentru mai este

denumita si hibridizare plan-patrata si la fel ca hibridizarea d°s este caracteristica

metalelor din blocul d in combinatii coordinative.

Un alt tip de hibridizare la care participa 5
orbitali atomici este hibridizarea sp®d, orbitalii d
putand avea acelasi numar cuantic cu cel al
orbitalilor s si p sau cu O unitate mai mic.
Orbitalii hibrizi sunt dispusi spre varfurile unui
bipiramide triunghiulare, figura I11.13, orbitali
din baza avand ca axa de simetrie inalfimile

triunghiului echilateral, iar cei orientati spre

Figura II1.13. Bipiramida varfuri, inaltimile piramidelor.
trigonala, forma geometrica de o o o o
orientare a orbitalilor hibrizi dsp®.  Hibridizarea la care participa 6 orbitali atomici

Figura I11.14. Bipiramida
tetragonald, octaedru, forma
geometricad de orientare a
orbitalilor hibrizi sp®d?

este tip sp®d® (sau d’sp®) la care participa orbitali
d cu acelasi numar cuantic principal cu cel al orbitalilor
s si p sau cu o unitate mai mic. Orbitali hibrizi se
orienteaza spre varfurile unei bipiramide patratice,
forma geometrica, figura III.14, care obisnuit se
numeste octaedru. Pentru acelasi tip de atom partener,
adica aceeasi lungime a legaturilor, jumatate din
diagonala patratului de baza este egald cu naltimea
fiecarei piramide.
In concluzie, din cele discutate anterior, TLV
interpreteazd formarea legdturii chimice covalente

astfel:
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= covalenta se realizeaza prin Imperecherea sau cuplarea de spin a electronilor
necuplati;

= orbitalii atomici care contin electroni necuplati se suprapun, se intrepatrund
fara deformare, marimea intrepatrunderii fiind masura pentru taria legaturii;

= starea reald a moleculei este descrisd prin structuri limita, numite si structuri
de rezonanta,

* un atom realizeazd un numar de covalente egal cu numarul electronilor sai
necuplati din stratul de valentd. Acest numar poate creste prin trecerea
atomului 1n starea de valenta, prin hibridizare.

Una dintre cele mai importante probleme o reprezintda stabilirea hibridizarii
atomului central si formei geometrice a moleculei, implicit structura moleculei,

pentru cad de structurd depind majoritatea proprietatilor fizice si chimice.

Algoritmul stabilirii hibridizarii atomului central si formei geometrice a moleculei este
urmatorul:

- se scrie configuratia electronicd exterioara (de valenta) a atomului central.

- pe baza numarului de atomi cu care este legat atomul central gi a numarului de legaturi
pe care il realizeaza fiecare atom partener se stabileste numarul de electroni necuplati pe care
trebuie sa di aiba in stratul de valenta atomul central.

- se scrie noua configuratie electronica exterioara (in stare de valenta) cu numarul de
electroni necuplati stabiliti anterior.

- se simbolizeaza legaturile atomului central cu ceilalti din moleculd, mai intdi cele o §i
apoi legaturile .

- la hibridizare participa orbitalii atomici care contin perechi de electroni neparticipanti
la formarea legaturilor chimice §i orbitalii atomici care contin electroni ce participa la formarea
legaturilor o.

- Forma geometrica spatiala a moleculei, este data de poliedrul determinat de orbitalii
atomici mentionati anterior din care se elimina varfurile formate de perechile de electroni
neparticipante. Asta presupune ca nu intotdeauna poliedrul ce reprezinta hibridizarea atomului
central coincide cu poliedrul ce reprezinta structura moleculei. Spre exemplu in amoniac, NHs,
atomul de azot este hibridizat sp®, deci orbitalii hibrizi sunt orientati spre vérfurile unui tetraedru,
structura moleculei este de piramida trigonala, sau la apa hibridizarea oxigenului este tot sp® dar
structura moleculei este unghiulara.

111.2.2. Teoria orbitalilor moleculari*®***

Teoria orbitalilor moleculari, TOM, a fost dezvoltata, incepand din anul 1927,
de F. Hund, R. Mulliken“, J.C. Slater si J. Lennard-Jones. Legatura covalenta se
interpreteaza ca rezultat al miscarii electronilor in cAmpul tuturor nucleelor atomice
din moleculd®. Ca urmare, orbitalii atomici se contopesc, se deformeaza, dand

nastere la orbitali noi, orbitali moleculari, care cuprind intreaga molecula. Orbitalii
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moleculari nou formati sunt diferiti de orbitalii atomici din care provin atat ca forma
cat si ca energie. Numarul orbitalilor moleculari nou formati este egal cu numarul
orbitalilor atomici din care acestia provin: doi orbitali moleculari sunt formati din
doi orbitali atomici, unul prin Tnsumarea functiilor de unda celalalt prin scaderea
functiilor de unda, ale orbitalilor atomici din care provin:

Voo =CaW, +Cov,, orbital molecular de legatura OML
Voo =CW, —CLv, orbital molecular de antilegatura OMA

Variatia densitatii de probabilitate a norului electronic al legaturii cu distanta
dintre nuclee, pentru o legatura o este prezentata in figura III. 15 unde se observa
ca densitatea de probabilitate la orbitalul molecular de legatura prezinta valori mai
ridicate in spatiul dintre nuclee, pe cand la orbitalul molecular de antilegdtura

aceasta se anuleaza in spatiul dintre nuclee.

L2
2 ‘11’1101
\Pmol‘ *
T — %
b
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A B A B
a ' b

Figura I11.15. Variatia densitatii de probabilitate a norului electronic
in orbitalul molecular de legatura (a) si antilegatura (b).

Asa cum orbitali atomici p care contin un plan nodal (plan in care densitatea
electronica se anuleazd) sunt mai bogati in energie decat orbitali s fara plan nodal,
orbitalul molecular de antilegatura este mai bogat in energie decat orbitalul de
legatura.

Orbitalii moleculari se ocupad cu electroni respectand aceleasi reguli ca la
ocuparea cu electroni a invelisului electronic: principiul energetic, regula lui Hund,

principiul excluziunii a lui Pauli.
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La formarea legdturii covalente in TOM participa toti electronii atomului.
Pentru a putea interpreta legaturile covalente din moleculele mai complicate aceasta
metoda recurge la simplificari dintre care cea mai importanta este aceea in care se
neglijeaza nivelele energetice din interiorul atomului, complet ocupate cu electroni,
si care raman orbitali moleculari de nelegatura monocentrici OMNM (practic
orbitali atomici nemodificati ca forma si energie), adica au ca centru nucleul
atomului de care apartin initial. In cazul in care, la combinarea liniara, participa un
numar impar de orbitali atomici, pe langa OML si OMA se formeaza si orbitali
moleculari de nelegatura, de forma si energie diferita de a orbitalilor atomici de
provenienta

Ansamblu legaturilor ¢ si atomii pe care acestia i1 leaga formeaza scheletul,
structura moleculei considerate. Aceasta structurd nu se modifica fundamental daca
in moleculd mai exista si alte legaturi, cum ar fi legaturile n. Forma spatiald a
moleculei depinde de tipul orbitalilor atomici, puri sau hibrizi, prin contopirea
carora ia nastere molecula, in conformitate cu principiul contopirii maxime, pentru
ca orbitalul molecular se formeaza in acea regiune a spatiului in care densitatea de
probabilitate a norului electronic este maxima.

Forma orbitalilor moleculari de legatura si antilegatura obtinuti prin

contopirea orbitalilor atomici de tip s este prezentata in figura I11.16
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\l]mol - Caq]a + Cb\lfb \I]mol — Ca\IIa — Cb\ljb
Figura 111.16. Forma OML si OMA obtinuti prin contopirea orbitalilor atomici de tip s.

TOM adopta ca s1 TLV ideea hibridizarii orbitalilor atomici care participd la
formarea legaturii covalente.
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Formarea moleculei de hidrogen, in T.O.M. este prezentata in figura I11.17.

— (=] bad
3 “Qrbital Molecular de Antitegiitura
E 4 . 4

| N _.,-"' 1s

‘ y /"_.
© s o
Qoﬂzimf Molecular de Legdturd

A B
Figura Ill. 17. Formarea moleculei de hidrogen in T.O.M.

La formarea legaturii covalente in molecula de hidrogen participa cate un
orbital de tip s. Forma B de reprezentare a formarii moleculei de hidrogen este
denumitd diagrama moleculara si este foarte folositd la interpretarea structurii
moleculelor diatomice. Multiplicitatea legaturii sau ordinul de legatura, O.L. este
datda de semidiferenta dintre numarul de electroni de pe orbitalii moleculari de
legaturd si numarul de electroni de pe orbitalii moleculari de antilegétura si ne arata,
practic, numarul de legituri chimice covalente ce se formeaza intre cei doi atomi. Tn

cazul moleculei de hidrogen cei doi electroni ocupa orbitalul molecular de legatura,

orbitalul molecular de antilegatura ramanand gol: O.L. = % =1, deci Tn molecula

de hidrogen exista o singura legatura covalenta.

“Energie

)/ \\
+ He 1s? +r- #‘ 1s* He -
# o.

ohe

He He

Figura I11.18. Diagrama moleculard a moleculei de heliu.
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Din diagrama moleculard a moleculei de heliu, figura III.18. calculand ordinul de

legatura: OL =2—;2 =0 observam ca aceasta nu se poate forma pentru ca intre cei

doi atomi nu exista nici o legaturd. De aici se poate deduce urmatoarea regula:
Electronii care ocupd orbitalii moleculari de antilegdatura anuleazda efectul de
legatura al electronilor de pe orbitalii moleculari de legatura.

Schematic, formarea unei legaturi simple 6., $1 6p., €ste urmatoarea:

j O
—_— - -----
O + OO @ altor tipuri de legaturi cum ar fi cele
OML . <
1s (H) m sau 8. Legaturile © se formeaza

prin contopirea orbitalilor p, d sau f
OO oma

A

Ca siin TLV, teoria orbitalilor
OO oma

|
moleculari presupune formarea si
4

3

e e m————

prin doi lobi, orbitalul molecular de

legatura avand densitatea de sarcina
2p(hal) OC)O OML o .
electronica dispusda in doua zone

spatiale, fata de planul care contine nucleele atomilor si legatura .

:
:

In concluzie, formarea legiturii covalente prin teoria orbitalilor moleculari se

caracterizeaza prin:

e legatura covalenta este rezultatul miscarii electronilor in caAmpul tuturor
nucleelor din molecula

e orbitalii atomici se combind cu formarea de orbitali noi, orbitali
moleculari, de forma si energie diferita de a orbitalilor atomici de provenienta

e numarul orbitalilor moleculari nou formati este egal cu numdarul
orbitalilor atomici care participd la combinarea liniara.

e din doi orbitali atomici se formeaza doi orbitali moleculari, unul de
legatura si unul de antilegdtura, mai bogat in energie

e structura moleculei depinde fundamental de modul de ocupare cu
electroni a orbitalilor moleculari

e casi TLV si TOM adopta ideea hibridizarii orbitalilor atomici
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Interpretarea prin TOM a unor molecule biatomice homonucleare'®*

Diagrama orbitalilor moleculari pentru o molecula diatomica a unui element

din perioada a I1-a este prezentata in figura 111.19.

o Orbitalii 6 se formeaza prin

R contopirea orbitalilor atomici care

i) ‘f'-"."'. .\":‘-“:_, 2p au simetrie cilindrica de-a lungul

n oy directieci de combinare adica

ow orbitali s si orbitalii p, daca

o directia de combinare este pe
e 2%

directia axei1 Oz. Fiecare ceilalti

S G2y ",«""' . . . .. . -

Figura I11.19. Diagrama orbitalilor moleculari ~ dOi Orbitali atomici p de la cei doi

pentru o molecula d}atomlca a unui element din atomi, respectiv py si Py avand
perioada a ll-a

axele de simetrie paralele vor forma patru orbitali moleculari n, doi de legatura doi
de antilegatura, avand acelasi nivel energetic, cei de legdtura si un nivel mai inalt de
energie cei de antilegatura. In tabelul III.1 sunt prezentate cteva din proprietatile ce

caracterizeaza aceste molecule.

Molecula | Energia de legatura (eV) |Proprietati magnetice Observatii

Li, 1,030 Diamagnetica Detectata in stare gazoasa
Be, - - Nu se formeaza

B, 3,000 Paramagnetica Detectata la temperatura inalta
C, 5,900 Diamagnetica Detectata la temperatura inalta
N, 9,756 Diamagnetica Stabila in conditii normale
0O, 5,080 Paramagnetica Stabila in conditii normale
Fa 1,600 Diamagnetica Stabila in conditii normale
Ne, - - Nu se formeaza

Tabelul 111.1. Cateva caracteristici ale moleculelor elementelor din perioada Il-a.
Completdnd cu electroni, Tn conformitate cu regulile cunoscute la
completarea cu electroni a 1invelisului electronic, orbitalii moleculari pentru
moleculele elementelor din perioada Il-a, sunt puse in evidenta proprietati ce nu pot

fi justificate prin TLV, dintre care cea mai importantd este paramagnetismul

76



moleculei de oxigen datorat existentei a doi electroni necuplati pe orbitalii
moleculari de antilegatura m*.

In literatura de specialitate se mentioneazi si o altd distributie energetici a
orbitalilor moleculari la molecule biatomice ale elementelor care preced oxigenul in
perioada, in sensul ca nivelul energetic al orbitalilor moleculari de legatura al
legaturilor my, ar fi sub nivelul energetic al orbitalilor moleculari de legatura al
legdturii op,. Aceastd ipoteza nu se confirma insa din punct de vedere practic. Daca
ar fi corecta aceastd presupunere ar insemna ca la ruperea moleculei de oxigen s-ar
desface mai intéi legatura op, si apoi legatura m,p, fapt infirmat experimental, pentru
ca, spre exemplu Tn molecula de apa oxigenata, H-O—O-H, care se formeaza prin
reactia moleculei de oxigen cu atomii de hidrogen, legdtura dintre cei doi atomi de
oxigen este o legatura o,p. Pentru conformitate se prezintd, totusi, graficul variatiei
energiei orbitalilor moleculari, figura I11.20. dedus din spectroscopia electronica si

prelucrarea matematica a solutiilor ecuatiei lui Schrodinger.

E
Li
26*;) Be 2 B, c
N, o, -
21-5’;) =\____\_ >
—\_

—\_'
20p _\#=\=H=H=

Figura II1.20. Variatia energiei orbitalilor moleculari pentru moleculele diatomice ale
elementelor din perioada Il-a
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Interpretarea prin TOM a moleculelor diatomice heteronucleare.”*

Diagramele moleculare a moleculelor diatomice heteronucleare CO, NO si

HX sunt urmatoarele:

4c" o g L J H HF F
2p 2’:% .@ ‘;’ \"' 1 ’
19447 0 % Wd ] b
. = Qo0 i 4%-':_7_ 1 111
= @ T -
2s WI’
ES EU.. 1_'!’“_"-& ;
| i - Lot
- -0 oL=279%_71 H_x
OL="-%-3 €=0 OL:¥=2,5 NE=0 2

Moleculele de tip HX sunt un caz mai deosebit deoarece orbitalii atomici care
se contopesc sunt de tip diferit: un orbital 1s de la hidrogen si un orbital np de un

halogen. Prin combinare se obtine un orbital de legaturd oy, respectiv unul de

*

.., iar orbitalii ns®, np?,np?, de la halogen raman orbitali moleculari de

antilegaturad o
nelegatura monocentrici, OMNM, la acelasi nivel energetic ca si in atomul inifial,
fie ca sunt hibridizati sau nu.

De asemenea se observa cd in molecula CO avem trei legaturi chimice, ceea
ce justifica o serie de proprietati ale acestei molecule, cum ar fi cele de ligand foarte
bun, care nu pot fi puse in evidentd prin TLV. Teoria legaturii de valenta

interpreteazd molecula de monoxid de carbon prin existenta unei legaturii

suplimentare, retrodonoare, de la oxigen la carbon:

Tl

o 7]

structura moleculei fiind: C=0

H

Prin aceastd structura se justificd, in bund masura, proprietdtile speciale ale

moleculei de monoxid de carbon; perechea de electroni cedati de oxigen determina
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o scadere a sarcinii pozitive de pe carbon (oxigenul este mai electronegativ decét
carbonul si atrage spre el perechile de electroni de legatura incarcandu-se negativ si
carbonul, In consecinta pozitiv) si in consecintd o labilitate suplimentara a perechi
de electroni neparticipante ceea ce determina proprietati bune de ligant ale CO.

Interpretarea prin TOM a moleculelor poliatomice cu legaturi o
localizate intre atomi**+*"?%

Orbitalii moleculari descrisi pand acum erau formati in cdmpul a doud nuclee.
In moleculele formate din mai multi atomi, densitatea de sarcini a norului electronic
al legaturii se distribuie Tn campul polinuclear al atomilor constituenti. Analizand
modalitatea acestei distributii in TOM, putem proceda in doud feluri si anume:
privind legatura dintre mai multi, sau chiar toti atomii moleculei, ca un tot unitar, fie
tratind ca independente legdturile ce le stabilesc doi cate doi din atomii moleculei.
In primul caz vorbim de orbitali moleculari extinsi, delocalizati sau policentrici; iar
in al doilea caz de orbitali moleculari localizati, bicentrici. Sa consideram, pentru
ilustrarea celor doud modalitdti, interpretarea legaturilor chimice in molecula de
apa, H,0.

in primul caz fiecare atom participi la formarea legaturii chimice cu céte un
orbital atomic. Din cei trei orbitali atomici se obtin trei orbitali moleculari: un
orbital molecular de legatura tricentric (centrele reprezintd nucleele celor trei
atomi), un orbital molecular de antilegdturd tricentric si un orbital molecular de
nelegatura, de asemenea tricentric. Pe langa orbitalul atomic implicat in formarea
legaturii covalente, oxigenul mai pastreaza trei orbitali atomici, (unul s si doi p),
neimplicati in legaturd, ca orbitali atomici, orbitali moleculari de nelegatura
monocentrici. Astfel cei sase orbitali atomici, (doi de la cei doi atomi de hidrogen si
patru de la atomul de oxigen), genereaza sase orbitali moleculari care se ocupa cu
opt electroni, doi de la cei doi atomi de hidrogen si sase de la atomul de oxigen.
Acesti electroni ocupa orbitali moleculari, in conformitate cu principiile enuntate
anterior, astfel:

- un orbital molecular de legatura tricentric — 2e

- un orbital molecular de nelegatura tricentric — 2e
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- doi orbitali moleculari de nelegatura monocentrici — 4€’
R&man neocupati cu electroni un orbital molecular de nelegaturda monocentric si
orbitalul molecular de antilegdtura tricentric. Se observd ca, pentru realizarea
legaturii dintre cei trei atomi se utilizeaza o pereche de electroni ce ocupa orbitalul
molecular de legatura tricentric.

Daca interpretim molecula de apa ca avand douad legaturi bicentrice H—O, la
formarea orbitalilor moleculari respectivi participa cate un orbital 1s de la hidrogen
si doi orbitali 2p, fiecare ocupat cu un electron, de la atomul de oxigen. Cei patru
orbitali atomici formeaza, prin combinare, 4 orbitali moleculari oy, doi de legatura
si doi de antilegatura. La atomul de oxigen rdman doi orbitali atomici, unul s si unul
p (fiecare ocupat cu cate o pereche de electroni) ca orbitali moleculari de nelegatura
monocentrici. Tn acest caz pentru realizarea legaturilor chimice, in molecula de apa,
se utilizeaza patru electroni, cate doi pentru fiecare legatura H—O, care ocupa
orbitalii moleculari de legatura o, s1 deci legatura va fi mult mai puternicd decat in

primul caz. Distributia electronilor in molecula de apa este:

2 OMABoc*

1 O0AH) +1 OAn) +4 OA) — 6 OM 2 OMNM
ocupati cu 4 perechi
2 OMLBG de electroni

Valoarea energiei de disociere practica ( adica energia de legaturd cu semn

schimbat) este foarte apropiata de valoarea teoretica stabilita prin calcul la molecula
de apd cu doud legaturi bicentrice, ceea ce face ce interpretarea structurii
moleculelor in TOM sa se facad prin intermediul legaturilor bicentrice, acolo unde
este posibil. Influenta hibridizarii orbitalilor atomici asupra structurii moleculei este
fundamentala: Astfel daca in molecula triatomicd H,O, unghiul dintre legaturile
bicentrice este de 104° 28’ datorita hibridizarii sp® a orbitalilor atomici de la oxigen,
molecula triatomica HgCl, este liniara datoritd hibridizarii sp a orbitalilor atomici ai
mercurului.

Algoritmul de stabilire a structurii moleculei in TOM prin legaturi bicentrice este
urmatorul:
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- se stabileste numarul orbitalilor moleculari ca suma a tuturor orbitalilor atomici care
participa la formarea legaturilor. Se au in vedere §i orbitalii atomici care participa la formarea
legaturilor covalente prin ocuparea cu electroni decuplati din stratul de valenta

- diferenta dintre numarul orbitalilor moleculari si numarul total de perechi de electroni
(perechile de electroni din stratul de valenta de la tofi atomii din molecula) ne da numarul de
orbitali moleculari de antilegatura care raman neocupati

- orbitalilor moleculari de antilegdatura le corespunde un numar similar de orbitali
moleculari de legaturd adica totalitatea legaturilor bicentrice

- daca numarul legaturilor bicentrice este cu o unitate mai mic decdat numarul de atomi
din moleculd atunci acestea sunt legdturi o. In cazul in care molecula este ciclicd atunci numdrul
legaturilor o este egal cu numarul de atomi din molecula

- In cazul in care numdrul legaturilor chimice covalente este mai mare decdt cel stabilit
anterior, in moleculd exista si alte tipuri de legaturi, bicentrice sau policentrice. Daca in
molecula exista numai legaturi w suplimentare iar numarul acestora este egal cu cel al legaturilor
o atunci acestea sunt bicentrice localizate; daca numarul lor este mai mic atunci legaturile & sunt
delocalizate, policentrice.

Diagrama moleculard a hexafloruri de sulf este urmatoarea:

(6 OA)s + 6 X (4 OA)r = 30 OA =>

A E
30 OM 6 OMABG*
(6e)s+6x (7€) =48 =>
24 perechi e'. 18 OMNM ocupati cu 18 perechi de electroni

30-24 =6 OMA
7 atomi — 1 =6 OMLBo

6 OMLBo ocupati cu 6 perechi de electroni

E

F
\/F

Structura  moleculei ] N este:  datorita hibridizarii sp°d” a sulfului.
F

F
Diagrama moleculara a trioxidului de sulf este:

(6 OA)s + 3 x (4 OA)o = 18 OA s E

=> 3 OMABo*
18 OM 3 OMABm*
(6e)s +3x (6e)o =24 =>

- MNM i rechi lectroni
12 perechi e, 60 ocupati cu 6 perechi de electroni

18-12 =6 OMA

4_1=3OMLBo 3 OMLB= ocupati cu 3 perechi de electroni

3 OMLBo ocupati cu 3 perechi de electroni

0]
Structura moleculei de trioxid de sulf este: \s—o datorita hibridizarii sp?
a atomului de sulf. 0
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Interpretarea prin TOM a unor molecule cu legaturi ¢ localizate si
legaturi  delocalizate. Rezonanta*?"%

S-a ardtat anterior ca structura moleculelor poliatomice poate fi reprezentata
mai aproape de realitate prin legaturi bicentrice localizate intre atomi, prin orbitali
moleculari bicentrici. Exista cazuri cand reprezentarea numai prin legaturi
bicentrice nu poate justifica toate proprietdfile moleculei. Asa sunt, de exemplu
moleculele triatomice de O3, NO,, CO,, sau moleculele poliatomice de butadiena
C4H,, benzen CgHg, benzen anorganic BsNsHe. Sa analizam in acest context
molecula de ozon.

Din date experimentale se stabileste ca unghiul dintre cei trei atomi de oxigen
este de 120°, 1ar distanta dintre doi atomi de oxigen este intermediara intre simpla si
dubla legaturd, ambele distante fiind egale. Tinand cont de bicovalenta oxigenului

putem presupune o prima structura ciclica a moleculei de ozon cu legéturi ¢ care

inchid ciclul. Intr-o asemenea structura unghiul dintre 0
legaturi ar fi de 60°, mai mic decat unghiul orbitalilor p
puri, ceea ce face imposibilad existenta moleculei. / \

g ——20

TLV interpreteaza molecula de ozon ca avand o structurd intermediara intre

mai multe structuri limita:

/DZ O 2 O 2

10O 1H)IO/

\03 \03

Existd Tnsd si multe alte structuri, ionice sau coordinative, (in total sunt 129 de

-— D;/

0 3
structuri), ceea ce complica foarte mult explicitarea structurii moleculei. In stare
reala molecula este mai stabila decat daca ar avea oricare din structurile de

rezonanta rezultate din TLV. Diferenta dintre energia corespunzatoare starii reale E,
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si energia uneia din starile limitd E; poartd denumirea de energie de rezonantd
Er=E_-E.

Prin TOM structura moleculei de ozon se interpreteaza astfel: Oxigenul
central 1 din moleculi prezintd o hibridizare sp?, deci cu unghiul dintre legaturi de
120°. Din cei trei orbitali hibrizi sp? unul este ocupat cu o pereche de electroni iar
ceilalti doi cu cate un electron. Acestia formeaza cu cate un orbital p de la atomii de
oxigen 2 si respectiv 3 doud legaturi bicentrice o. La atomul de oxigen 1 ramane un
orbital p pur ocupat cu o pereche de electroni, iar la atomii de oxigen 2 si 3 ramane
cate un orbital p pur ocupat cu un electron. Acestia se combind cu formarea a trei
orbitali moleculari & tricentrici, adica orbitali moleculari cu densitatea electronica
extinsd pe ansamblu tuturor celor trei atomi de oxigen. Acesti trei orbitali
moleculari sunt:

- un orbital molecular de legatura tricentric m ocupat cu o pereche de
electroni

- un orbital molecular de nelegatura tricentric m ocupat cu o pereche de
electroni

- un orbital molecular de antilegatura tricentric 7 fara de electroni

Deci distributia electronilor in molecula de ozon este:

E A

2 OMABG*
12 0A — 12 OM 3OMA<
6¢ (0)x 3= 18¢ é 81;};::/'“*
=> 9 perechi de e’ 6 OMN<

| OMNTx -

/1 0MLTr e elecroni
3 OML\
2 OMLBo

Existenta electronilor in orbitalul de nelegatura tricentric conduce la o mare
instabilitate a moleculei de ozon; ei pot, la excitatii foarte slabe, sa treacd in
orbitalul molecular de antilegitura n* ceea ce conduce la desfacerea unei legaturii o
si deci la ruperea moleculei. Prin aceasta interpretare, intre cei trei atomi de oxigen
se stabilesc doua legaturi bicentrice o si o legatura m extinsa peste cei trei atomi,

adica fiecare doi atomi de oxigen sunt legati prin %2 legaturi 7, ceea ce determina ca
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distanta dintre ei sa fie intermediara intre simpla si dubla legatura, molecula avand
aceeasi structura cu ultima structura prezentata la TLV.

Extinderea pe mai multi atomi a legaturii sau legaturilor m se datoreaza
mobilitatii mai mari a electronilor m, si poartd denumirea de rezonanta. Pentru
realizarea rezonantei este necesara indeplinirea a patru conditii:

- conditia geometrica = rezonanfa apare atunci cand in molecula nucleele au
aceeasi pozitie iar atomii care participa la rezonanta sunt coplanari.

- conditia de spin = rezonanta poate avea loc intre structuri cu acelasi numar
de electroni impari.

- conditia electronica = rezonanta poate avea loc intre structuri care nu
difera prea mult prin pozitia electronilor.

- conditia energetica = structurile de rezonanta trebuie sa aiba aceeasi sau
aproape aceeasi energie.

Molecule cu legaturi coordinative ¢ bicentrice”®

Legatura coordinativa este acea legatura chimica ce se realizeaza intre un
orbital pur sau hibrid ocupat cu o pereche de electroni de la un atom si un orbital
pur sau hibrid liber, gol de electroni de la un alt atom, printr-o actiune de donare, de
cedare a perechi de electroni. Atomul care cedeaza perechea de electroni se numeste
atom donor iar atomul care accepta perechea de electroni se numeste atom acceptor.

Tn molecula de BH; atomul de bor hibridizeaza sp? si formeaza trei legaturi o
bicentrice cu trei atomi de hidrogen, ramanandu-i un orbital p pur liber de electroni.
Pentru a-si satisface dezechilibrul electronic el —

poate accepta foarte usor o pereche de electroni i

T

de la un alt atom sau ion negativ care poseda I/B\H T H > / EH
perechi de electroni neparticipante, cum ar fi,
spre exemplu, ionul hidrura H™ cu formarea ionului complex tetrahidroborat:

In interpretarea structuri moleculei prin TOM legatura coordinativd este
asimilatd legaturi simple o, neputandu-se face diferenta intre cele doua tipuri de

legaturi:

84



4 OA(B) +4x1 OA(H):>
8 OA adicd 8 OM 4 E
3e +3x1ey, + Ze(H,) =8e 4 OMAB o*

=>4 perechi e’

8 —4 =4 OMA si deci 4OML

5 — 1=4 legaturi bicentrice

4 OMLB 6 ocupati cu 4 perechi de electroni

Tn molecula de amoniac, azotul hibridizat sp®
are o pereche de electroni neparticipanta pe H

H
care o poate dona spre a forma o legaturd | N T
T

N +
coordinativa simpla. Daca ionul acceptor este }/ N
. + . - .
ionul H™ atunci se formeaza ionul amoniu:
Si in acest caz, dacd interpretdm structura moleculei prin TOM nu este pusd in

evidenta prezenta legaturii coordinative.

4 0AN + 4 X 1 0Ap=> 4 E
8 OA adica 8§ OM .
5 +3x1e +2e(H,) =10e" 4 OMAB o
=> 5 perechi e
8 —4 =4 OMA si deci 4 OML
5 — 1=4 legaturi bicentrice 4 OMLB 6 ocupati cu 4 perechi de electroni

Molecule cu legituri coordinative o tricentrice”>*

Hidrura de bor, substantd gazoasa, nu consta din molecule de BHs, ci din
monomeri asociati cite doi in molecule dimere, B,Hg. Moleculele de diboran se
formeaza pe baza tendintei borului de a se satura coordinativ, de a-si ocupa orbitalul
liber. Ocuparea este posibila, in acest caz, numai prin extinderea, delocalizarea, unei
legaturi o de la o latd moleculd BH3, dupi o prealabili trecere de la hibridizarea sp”
la sp® a borului. Hibridizarea este necesard pentru marirea unghiului solid dintre
legatura o si orbitalul p liber al borului, facand astfel posibild formarea legaturii,
cunoscut fiind faptul cd la combinarea liniara tdria legaturii este maximad cand
unghiul dintre orbitalii care se combina este de 180°.

Astfel orbitalul hibrid sp® al unui atom de bor liber de electroni impreuna cu

un orbital molecular de legaturd ¢ ocupat cu o pereche de electroni de la o alta
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moleculd de BH3, formeaza o legétura tricentrica , extinsa pe cei H

trei atomi. Acelasi fenomen are loc si in sens invers, formandu- /\

se douad astfel de legaturi in molecula de diboran. Legatura este 5 5
mai slaba decat legatura ¢ obisnuita deoarece o pereche de electroni leaga trei

atomi. Formarea moleculei de diboran este prezenta in figura I111.21.

hibridizare sp’

. 131 pm
97 H P III:21. Formarea moleculei de diboran si
H“n; B Y vH 120 structura acesteia.
HT H
119 pm H

Cei patru atomi de hidrogen (1-4) legati prin legaturi bicentrice sunt situati
intr-un plan, iar cei doi atomi de hidrogen, 5 si 6, implicati 1n legaturi tricentrice
sunt situati intr-un plan perpendicular. Datorita formei pe care o are aceasta legatura
ea se mal numeste si legaturd tip banana. Existda si alte molecule cu in care se
regaseste acest tip de legatura dintre care mentionam Al,(CHs)s, (BeHy)n,,
Cu[(BH4)(PPhs)], etc.

H3 M- el h
Heww.. N L oort 3
CH/ CH EIL—P I—Elle B / \ / \
H-'“;{.r ,"i-;:.,..H" PPhS
Al (CHs)s (BeHz)s Cu[(BH,)(PPhs);]
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Molecule cu legituri  coordinative policentrice”®

Trihalogenurile de bor nu constau din molecule dimere, ci din molecule
monomere in orice stare de agregare. Aceastd comportare se datoreaza electronilor
neparticipanti de la halogen. In molecula de BF; distanta B—F , determinati prin
spectroscopie de raze X, este mai micd decat distanta care ar corespunde conform
razelor covalente ale celor doi atomi. Aceasta se datoreaza existentei unei legaturi @
retrodonoare de la atomul de fluor la atomul de bor. Atomul de bor este hibridizat
sp? ramanandu-i un orbital p pur liber de electroni, n care
primeste o pereche de electroni neparticipanti de la atomul de  -»
fluor. Se formeaza astfel o legatura « a carei densitate de sarcina >31__ g
electronicd se extinde pe ansamblul tuturor nucleelor fiind

pozitionata deasupra si sub planul realizat de cele patru nuclee. Structura moleculei
de BF; este:

II1.3. Interpretarea structurii combinatiilor complexe. Legatura
coordinativa in combinatiile complexe.

O combinatie complexd sau un compus de coordinatie reprezinta o substanta
chimicd sau un ion ce se realizeazd prin legaturi coordinative. Legaturile
coordinative se stabilesc intre un ion sau atom central, care pune la dispozitie
orbitali liberi, goi de electroni, si care se numeste generator de complex, si ioni sau
molecule neutre care poseda perechi de electroni neparticipanti (sau orbitali
moleculari de antilegatura ocupati cu electroni) capabile de a fi cedate in orbitali
liberi ai generatorului de complex pentru formarea legaturilor coordinative. Astfel
de molecule poarta denumirea de liganzi. Numarul liganzilor determina numarul de
coordinatie al atomului sau ionului central care, in general, este mai mare decét
starea de oxidare daca liganzii au un singur atom donor. Numarul de coordinatie
poate lua valori intre 2-12 dar cele mai frecvente numere de oxidare sunt 4 si 6.

Pentru interpretarea legaturii chimice in combinatiile complexe au fost

elaborate mai multe teorii dintre care cele mai importante sunt:
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- teoria legaturii de valentd TLV
- teoria campului cristalin TCC

- teoria orbitalilor moleculari TOM

111.3.1. Interpretarea legiturii chimice in combinatiile complexe prin TLV*®'”

13,1516

In aceasta teorie se considera ci legitura M-ligand este de naturd covalenti ¢
localizata intre cei doi atomi, generatorul de complex si atomul donor al ligandului;
la formarea legaturii participa doi electroni dintr-un orbital de la ligand si un orbital
liber, gol de electroni, al generatorului de complex si deci, spre deosebire de
legatura simpla o, este o legatura de tip donor — acceptor, donorul fiind atomul
ligandului iar acceptorul, generatorul de complex. Numarul legaturilor realizate in
acest mod este egal cu numarul de coordinatie al generatorului de complex. O idee
deosebit de importanta si aici a fost ideea hibridizarii orbitalilor atomici liberi ai
generatorului de complex deoarece in acest mod se justifica structura spatiala a
moleculelor sau 1onilor complecsi precum si distanta egala M-ligand pentru acelasi
tip de ligand.

Structura spatiala (geometricd) a ionului sau moleculei complexe ca si natura
legaturii M-ligand este puternic influentata de tipul ligandului si proprietatile lui
donoare. Liganzii puternic electronegativi cu proprietati donoare reduse (cum ar fi
anionii halogenurd sau apa) realizeazd legdturi cu un preponderent caracter
electrostatic (ionic) in care distribugia electronilor in stratul de wvalenta al
generatorului de complex nu se modifica. Acesti liganzi formeaza complecsi de spin
Tnalt, cu maxim de electroni necuplati in stratul de valenta al generatorului de
complex. Liganzi cu electronegativitate mica, deci cu proprietati donoare pronuntate
(cum ar fi anionul cianurd CN") formeaza legaturi cu un caracter puternic covalent,
determinand cuplarea electronilor din stratul de valenta al generatorului de complex.
Acesti liganzi formeaza complecsi de spin jos, cu minim de electroni necuplati in

stratul de valenta al generatorului de complex.

Ca i in cazul combinatiilor simple o problema foarte importanta o reprezinta stabilirea
hibridizarii generatorului de complex si implicit a formei geometrice, structurii moleculei.
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Algoritmul de stabilire a hibridizarii generatorului de complex si formei geometrice a moleculei
este urmatorul:

- se scrie configuratia electronica exterioard(de valenta) a atomului central

- pe baza numarului de liganzi, a sarcinii fiecarui ligand si a sarcinii ionului complex
(atunci cand este cazul) se calculeaza sarcina ionului central

- se scrie configuratia electronica exterioara a ionului central clasic si sub forma de
casute electronice

- in functie de natura liganzilor, cu electronegativitate mica sau mare, se scrie, daca este
cazul, noua configuratie electronica, atunci cand liganzii determind cuplarea electronilor in
stratul de valenta al generatorului de complex

- se simbolizeaza legaturile coordinative de la liganzi la generatorul de complex

- se stabileste tipul hibridizarii, pe baza orbitalilor atomici ai generatorului de complex
care participd la formarea legaturilor o si forma geometrica a moleculei. Remarcam faptul cd in
cazul combinatiilor complexe, poliedrul ce rezulta din tipul de hibridizare reprezinta si forma
geometrica a ionului sau moleculei complexe.

Complecsi in care generatorul de complex are N.C. =2

In aceasta categorie intrd ionii complecsi in care generatorul de complex are
substratul d complet ocupat cu electroni si coordineaza cu doi liganzi, cum ar fi
[AgCI,]" sau [CuCl,]. Sa stabilim hibridizarea ionul central si forma geometrica a
ionului complex dicloroargintat (1I):

Ag: 3d"%s'4p®  Ag*: 3d™ 4s 4dp
nininint

Cl ClI

Hibridizare sp forma geometrica liniara [Cl—Ag—Cl]
Complecsi in care generatorul de complex are N.C. =4

In aceastd categorie de compusi intrd acele combinatii complexe in care
atomul central prezinti una din hibridizarile: sp®, ds sau dsp®.

Compusii coordinativi cu numar de coordinatie 4 ai caror ioni centrali au
configuratia d'°, utilizeaza pentru formarea a 4 legituri coordinative orbitali hibrizi
sp® cu care genereazi o structurd tetraedrici a moleculei. Un exemplu Tn acest sens
1l constituie formarea ionului complex [Zn(CN)4]*. CN

Zn3d® 45 4p® zZn*: 30" 4s  4p

it SRR ACN

CN CN CN'CN
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Pentru combinatiile complexe la care generatorul de complex are 8 electroni
in substratul d si formeaza 4 legaturi coordinative cu liganzi care cupleaza
electronii, in stratul de valentd raman disponibili pentru formarea legaturilor: un
orbital (n-1)d, un orbital ns si doi orbitali np care hibridizeazi dsp® determinand o
structurd plan-patratd a moleculei. Un exemplu in acest sens il constituie ionul

complex [Pt(NH3)4]*.

NH
Pt: 5d° 6s' 6p° Pt™*: 5d° 54 6s 6p "3 / ’
- - >\NH

NH; NH; NH; NH; NH; ’

Generatorii de complex care au maxim 4 electroni in substratul d si formeaza
combinatii complexe cu liganzi care cupleaza electronii in stratul exterior adopta o
hibridizare d®s cu o structura spatiali a tetraedrici. Un exemplu in acest sens este

ionul complex [Cr(CN),]".

Cr: 3d°4st cr¥: 3d® 3d 4s TN
CN' CN° CN' CN R~
P

Complecsi in care generatorul de complex are N.C.=5

Tn acest tip de compusi generatorul de complex prezintd, in general, o
hibridizare dsp®, cu structura spatiali a moleculei de bipiramidd trigonald. Un
exemplu tipic de astfel de complex 1l reprezinta pentacarbonilul de fier, Fe(CO)s.
Ligandul carbonil, datorita faptului cd este un ligand tare, cupleaza electronii in

stratul de valenta al generatorului de complex. CoO

Fe 3d%4s? 3d 4 4 co

TEEERE >Fe

CO CO CO CO co &0

CO

CO
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Complecsi in care generatorul de complex are N.C. =6
Este cel mai frecvent numar de coordinatie intalnit in care generatorul de
complex prezintd hibridizarile sp®d® sau d’sp®. Hibridizarea se poate realiza prin

participarea setului de orbitali d, si d . .cu acelasi numar cuantic cu orbitali s si p

sau cu un numadr cuantic cu o unitate mai mic.
La hibridizare nu pot participa decdt orbitalii d mai sus mentionati deoarece ei
satisfac conditiile de simetrie, au lobii pe axele de coordonate la fel ca si orbitalii p.
Structura geometrica a complecsilor care prezintd unul din cele doua tipuri de
hibridizare este de bipiramida patratica, structurd ce se mai numeste si octaedru.
Prezentam in continuare structura ionilor complecsi hexaaqvoferat (III) cu
hibridizare sp®d® si hexacianoferat (I1) cu hibridizare d?sp.
Fe: 3d%4s® Fe’:3d°> s 4p 4d

L I A I I

H,O0 H,0 H,0 H,0 H,0 H,0

lonul cianat, datorita faptului ca este un ligand tare cupleaza electronii in stratul de
valenta al generatorului de complex:

Fe: 3d°4s? Fe?*: 3d° 3d 4s

(R JJJJJJ

-CN -CN -CN -CN -CN -CN

- 3+ - 4_
OH, N

CN

/
N

A%
£ \g
9\/%

Combinatii complexe cu legaturi m.
Exista o serie de combinatii complexe a caror stabilitate este foarte mare §i nu poate fi justificata
numai prin existenta legaturilor simple coordinative. Din aceastd categorie face parte si ionul
hexaciano ferat (I1), [Fe(CN)e]*, si in general combinatii complexe cu liganzi care conti legdturi
multiple. [n T.L.V. formarea §i stabilitatea acestor combinatii este justificatid prin efectul
legaturilor multiple ce se stabilesc intre ionul central si liganzii sai. Astfel ionul Fe**are
configuratia electronica cu toti electronii cuplati in orbitalii d, deoarece ionul CN', asa cum stim,
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este un ligand cu proprietati donoare pronuntate pentru cd perechea de electroni care se cedeaza
este localizatd pe carbon: (3d)° orbitali ocupafi cu electroni ai ionului Fe®* EEREN

s T orbitali hibrizi d®p® disponibili pentru acceptarea

perechilor de electroni de la liganzi

Cei sase orbitali hibrizi ai Fe** functioneaza ca acceptori pentru cele sase perechi de electroni de
la ioni cian, realizandu-se legaturile simple din complex:

C=N Fea——C=N
legituri coordinartivi simpla

. o 3 in complex
orbital hibrid d2 Sp orbital hibrid sp P

2
al Fe?* ocupat, al C donor

Peste legaturile simple se suprapun si altfel de legdturi,si anume =. In ligandul CN" se
produce o deplasare electromera a legaturilor & din tripla legatura spre atomul de azot, mult mai
electronegativ decdt atomul de carbon, si astfel se elibereaza orbitalii p ai carbonului. Acestia pot

accepta acum perechi de electroni din orbitalii d ai generatorului de

/_\ A 2+
C& g—»g complex, ionul Fe*".
Legaturile coordinative r dintre generatorul de complex si ligand se mai

numesc §i legaturi dative. Transferul de sarcina ce apare la formarea
legaturilor simple este compensat prin transferul in sens invers al legaturilor n, astfel ca in
interiorul complexului se respecta principiul neutralitatii electrice. Prezenta legaturilor
suplimentare determina marea stabilitate a ionului complex.

I11.3.2. Interpretarea legiturii chimice in combinatiile complexe prin
TCC

Teoria cAmpului cristalin® (dezvoltata de Bethe si van Vleck in aniil930)
porneste de la ideea cd intre generatorul de complex, cel mai adesea i1on incarcat
pozitiv, si liganzi, anioni sau molecule polare, se stabileste o legdturda de naturd pur
electrostatica. Aceasta teorie explica bine o serie de proprietdti ale combinatiilor
complexe, cum ar fi cele optice sau magnetice, dar, datoritd faptului ca nu poate
explica formarea acelor combinatii complexe provenite din atomii neutrii, ca
generatori de complex, si molecule nepolare ca liganzi, are o aplicabilitate limitata.

Scindarea orbitalilor d in camp cristalin

Asa cum am mai mentionat, ionul metalic central se afla sub actiunea
campului electric creat de liganzii. Datorita influentei acestui camp, starea
energetica a orbitalilor d, cei mai aproape de liganzi se modifica.

Consideram ionul central M™ care contine un singur electron in orbitalii sii

d, si care este Inconjurat octaedric de sase anioni X (figura 111.22).
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- Tn ionul liber cei cinci orbitali d au o

X
0 = dispunere sferici 1in jurul nucleului,
— aceeasi energie, si in consecinta electronul
—O < X T se poate amplasa pe oricare din acesti
Mm+ . . . . . .
orbitali. Sub influenta campului ligazilor
= ?}( - insa, cel cinci orbitali d capdtd energii

. , , diferite datoritd faptului ca ei se afla la
Figura III.22. Ton in inconjurare octaedrica.
distante diferite fatda de acestia. Liganzii,
se afla dispusi pe axele de coordonate si, prin sarcina lor negativa, influenteaza
diferit cei cinci orbitali d:

- cei doi orbitali d . .si d, care au lobii Tn lungul axelor de coordonate vor fi

respinsi mai puternic de catre liganzii negativi, vor devenii mai bogati in energie,
mai “destabilizati”, si deci mai putin propice pentru a fi ocupati cu electroni. Acesti
orbitali formeaza subnivelul energetic eg.

- cei trei orbitali d,y, dy, si dy, au lobii Intre axele de coordonate, vor fi mai putin
influentati de sarcina negativa a liganzilor, vor devenii mai saraci in energie si deci
mai propice pentru a fi ocupati cu electroni. Acesti orbitali formeaza subnivelul
energetic tyg. Substratul format din cei 5 orbitali d se scindeaza, In camp octaedric In
alte douad subnivele energetice ¢4 s1 tyg. Diferenta de energie dintre cele doua
subnivele se noteaza cu A, si este specifica fiecarui ligand si respectiv fiecarui tip de
cation generator de complex. In figura 111.23 este prezentati scindarea orbitalilor d

in camp cristalin octaedric si tetraedric.

eg J =}
Ao ion liber = t2g
g orbitali d At
egenerati —_
Ly 1=} g : ~i="eg |
. ion complex
‘3&;3&‘1‘»}’3‘”‘“ tetraedric

Figura I11.23. Scindarea orbitalilor d in camp cristalin octaedric si tetraedric
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Nivelul eq se afla cu 3/5 A, deasupra energiei initiale a orbitalilor d din ionul

liber iar nivelul tg cu 2/5 A, sub nivelul energiei initiale a aceluiasi nivel astfel incat

starea energetica a ionului ramane nemodificata: 2 -ng +3- [_EA‘J) =0

Asa cum se observa, in camp tetraedric, scindarea orbitalilor d este alta
deoarece de aceasta data liganzii sunt pozitionati intre axele de coordonate:

- cei trei orbitali d,y, dy, si dy; (subnivel eg) care au lobii intre axele de
coordonate vor devenii mai bogati in energie datoritd apropierii si deci respingerii
mai puternice de catre liganzii;

- cei doi orbitali d. .si d,(subnivel ty) vor devenii mai saraci in energie

pentru ca au lobii intre axele de coordonate deci sunt mai departati de liganzii, mai
putin respinsi de catre acestia.

Masura scinddrii in camp tetraedric o reprezintd A;, subnivelul energetic e,
fiind mai bogat in energie fata de energia subnivelului d din ionul liber cu 2/5 A, iar
nivelul t,g mai sdrac In energie cu 3/5 A fatd de acelasi nivel. Ca si in cazul scindarii

in camp octaedric, starea energetica a ionului pe ansamblu ramane nemodificata:
2 3
3‘5At+2' —gAt :O

Valoarea energiei de scindare in camp tetraedric este mult mai mica decat in

camp octaedric, fiind aproximativ 4/9 A,.

In functie de inconjurarea liganzilor scindarea orbitalilor d este bineinteles
diferitd, asa cum sunt si interactiunile electrice functie de orientarea liganzilor. In
tabelul 711.2 sunt prezentate scindarile orbitalilor d pentru diferite inconjurari la

N.C. mai mic sau egal cu 6,inclusiv cele discutate anterior.
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Inconjurare Forma Scindare orbitali d
E e C;?yg
A
- //
octaedric —_——— ¢
\'\
Y
\—— — ———
dy de
T T, T
E J!, e L4 174
'\\
. " Y
tetraedric ~a
N S
2
] dxi_yi dz
E F 3 /’_/ dzz
s
i Fa
’r/
Bipiramida ) e
. 9 <
trigonala ) S~
\\\ (= dxz_yz
\"—
[ Glyr
E4 Ifa,-xz_yz
!I
j.-"
f.-"
Piramida A S aE
patratica E\:‘H ——
' \\ ery
A
\\
e
[ = 1P
=4 ;’dXZ,yZ
o
ra
lr.l"
} -
!/;/ — Gy
Plan patrat ' <7
\.\ ~
Y ~
™ e
., =
. z
™ —
Az e

Tabelul I11.2. Scindarile orbitalilor d pentru diverse inconjurari
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Energia de stabilizare in camp cristalin octaedric

Sa presupunem cd avem un ion complex de configuratie octaedrica iar ionul
generator de complex are un singur electron in substratul d, spre exemplu
[Ti(H,0)s]*". Tn ionul liber Ti** electronul poate ocupa oricare din cei cinci orbitali
d deoarece acestia au aceeasi energie. In ionul complex, electronul ocupa unul din
cei trei orbitali d de pe nivelul t,; mai saraci in energie cu —2/5 A, deoarece acestia
sunt mai stabili. Astfel ionul complex are o energie mai mica decat ionul liber si
deci este mai stabil, justificandu-se astfel tendinta de complexare. Electronul de pe
nivelul t; al ionului complex [Ti(H,0)s]** poate fi adus pe nivelul superior
energetic ey dacd absoarbe o cantitate de energie egald cu parametru de scindare A,.
Dacd aceasta energie este energie luminoasa atunci A, = hv si in cazul in care
frecventa v este in domeniul vizibil atunci ionul apare colorat. Se justifica astfel una
dintre cele mai importante proprietati ale ionilor complecsi, culoarea, proprietate ce
nu poate fi justificatd prin TLV. In cazul specificat ionul [Ti(H,0)s]** are culoarea
violet.

Diferenta de energie intre ionul liber si cel complexat se numeste energie de
stabilizare in cAmp cristalin si se noteaza cu Es. Energia de stabilizare se obtine prin
insumarea algebrica a energiei tuturor electronilor din substratul exterior al ionului
generator de complex, adica din substratul d.

Sa consideram acum ca avem doi electroni in substratul d al ionului central;
energia de stabilizare va fi : E= 2(-2/5 A,) = -4/5A,, iar pentru trei electroni in
substratul d avem Eg= 3(-2/5 A,) = -6/5A,. Problema mai dificila apare atunci cand
avem patru electroni in substratul d pentru ca cel de al 4-lea electron poate cupla un
electron din subnivelul t,y sau un orbital de pe nivelul eq. Pozitionarea electronului
este facuta in functie de doi parametri si anume parametrul de scindare A, si energia
de cuplare P a doi electroni.

Daca A, > P deci energia de scindare este mai mare decat energia de cuplare,
atunci cel de al 4-lea electron vine si cupleaza un electron deja existent pe

subnivelul t,q caz in care Es= 4(-2/5A,)=-8/5A,. Dacd A,< P adica energia de cuplare
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este mai mare decét energia de scindare atunci cel de al 4-lea electron ocupa unul
din cei doi orbitali de pe nivelul ey si Es= 3(-2/5 A,) + 3/5 Ay = -3/5 A,.
Exemplificim modul de dispunere a electronilor si calculul energiei de stabilizare in

cele doua cazuri pentru un generator de complex care are 5 electroni in substratul d:

“— + + + + Ap<P + + + + + Ag>P

Es=5(-2/5A¢)+2P)=—2(A¢+P)

E=3(-2/5A¢)+2(-3/5A0)=0

Indiferent de valoarea parametrului de scindare A, si a energiei de cuplare P a

qsto energia de stabilizare este aceeasi

doi electroni pentru configuratiile d** si
deoarece avem o singurd posibilitate de distributie a electronilor. In tabelul III.3.
sunt prezentate cateva valori pentru cei doi parametri mai sus mentionati, la cativa
cationi mai des intalniti.

Valoarea parametrului de scindare A, depinde foarte mult de natura
liganzilor, si pe baza valorii acestui parametru liganzii se Tmpart in doud mari grupe:
liganzi tari: pentru care valoarea parametrului de scindare A, este mai mare decat

valoarea energiei de cuplare P a doi electroni. Complecsi cu astfel de liganzi au un

numdr minim de electroni impari iar complexul se numeste cu spin jos sau cu spin
minim. Astfel de liganzi sunt: CO, NO, CN", NO;, etc.

- Se poate observa ca sunt aceeasi liganzii sunt similari cu cei cu
electronegativitate mica din TLV.

- liganzi slabi: pentru care valoarea parametrului de scindare A, este mai mica
decat valoarea energiei de cuplare P a doi electroni. Complecsi cu astfel de
liganzi au un numar maxim de electroni impari iar complexul se numeste cu

spin Tnalt sau cu spin maxim.
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Stmfgﬁaiuﬁli:ﬁggica a lon central Ligand P kJ/mol Ao kdJ/mol

H,0 - 207,6
NH; - 250,5
2 2 F - 181,3
d Cr cr 3 164.6
Br - 125,5
CN - 318,5
. ot H,O 280,4 165,8
d Cr NH; - 2052
H,O 357,0 163,4
NH; - 202,8
d® Fed* = - 140,8
cr - 130,6
CN- - 4176
H,O 209,9 124,1
NH;3 - 153,9
F - 106,2

6 2+ ]
d Fe cr - 99,01
Br - 93,1
CN - 403,2
H,O 304,2 110,9
. ot NH;3 - 132,4
d co F : 95,4
cr - 88,3
H,O - 103,8
d® Ni* NH; - 128,8
en* - 133,6
H,O - 150,3
NH;3 - 180,1
d® cu®* = - 128,8
cr - 120,5
en* - 195,7

Tabelul 111.3. Valori ale parametrului de scindare A, si energiei de cuplare P pentru
cativa cationi, generatori de complecsi si cativa liganzi.
Astfel de liganzi sunt: F, CI', Br, H,O, NH3, etc. Se poate observa ca sunt
aceeasl liganzii sunt similari cu cei cu electronegativitate mare din TLV.
Asa cum se observa si din tabelul 111.2. nu poate fi facuta o generalizare, o
clasificare a tuturor liganzilor pentru toate tipurile de cationi, generatori de

complex; un ligand poate fi tare pentru un cation si slab pentru un altul.
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111.3.3. Interpretarea legaturii chimice in combinatiile complexe prin

TOM

Ca si in interpretarea formarii legaturii chimice in combinatiile simple, pentru
interpretarea legaturii chimice In combinatiile complexe ideea de baza o reprezinta
contopirea orbitalilor atomici ai generatorul de complex cu orbitali ai atomului
donor de la ligand cu formarea de orbitali noi, orbitali moleculari. Contopirea se
realizeazd pe baza simetriei orbitalilor atomici care se combina. Cerintele de
simetrie fiind esentiale hibridizarea orbitalilor atomici ai generatorului de complex
nu se impune ntotdeauna. TOM cuprinde in aceeasi interpretare atat starea ionica,
ca una din extreme, cat si covalenta rezultata prin suprapunerea maxima ca cealalta
extrema, intre aceste limite gasindu-se legaturile chimice din complecsi reali.

Orbitalii atomici care se combina liniar pentru formarea legaturilor intr-un
complex octaedric impun urmatoarele consideratii:

- din cei 9 orbitali atomici de valenta disponibili la generatorul de complex
(5 orbitali d, 1 orbital s si 3 orbitali p) 6 au densitatea maxima electronica dispusa

pe directia celor trei axe de coordonate:d,. .;d.;s;p,;p,;p,. Lobii acestor orbitali

sunt potriviti pentru stabilirea de legdturi ¢ localizate, bicentrice. Reamintim ca, in
inconjurarea octaedrica liganzi sunt dispusi pe axele de coordonate.

Ceilalti 3 orbitali d, dyy, dyx, si dy, sunt orientati cu densitatea de sarcina
electronicad maxima intre axele de coordonate si astfel nu pot forma decéat legaturi .

- Cei 6 orbitali atomici ai liganzilor disponibili pentru combinare cu cei
6 orbitali atomici ai generatorului de complex formeaza 6 perechi de orbitali
moleculari de simetrie octaedrica ai complexului. Fiecare orbital de la generatorul
de complex se combinad cu un orbital de simetrie potrivitd de la fiecare ligand pentru
a forma un orbital molecular de legatura si un orbital molecular de antilegatura.

- daca liganzi poseda orbitali &, acestia pot forma cu cei 3 orbitali d ramasi de
la generatorul de complex orbitali moleculari I, de asemenea de legatura si
antilegatura.

- electronii generatorului de complex si ai liganzilor ocupd orbitalii

moleculari nou formati dupa regulile cunoscute. Distributia electronilor mai depinde
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in acest caz de valoarea parametrului de scindare A, care reprezinta practic diferenta
de energie intre energia orbitalilor d ai generatorului de complex neparticipanti la
formarea legaturilor ¢ §i energia orbitalilor moleculari de antilegatura pe care fi
formeaza orbitali d ai generatorului de complex care formeaza legaturi o, situatie
valabild numai pentru complecsii care nu au legaturi 7.

Interpretarea proprietdtilor spectrale ale combinatiilor complexe numai cu
legaturi o, In TOM, se face prin saltul electronilor de pe orbitali d care nu participa
la formarea legaturilor ¢ ai generatorului de complex pe orbitalii moleculari de

antilegatura o* formati de orbitali d ai generatorului de complex.

Diagrame moleculare pentru complecsi numai cu legaturi o
Pentru a se putea contopi in orbitali moleculari, orbitalii atomici ai generatorului de

complex si ai liganzilor trebuie sa aiba acelasi semn al functiei de unda deoarece orbitalii
liganzilor se aduna i respectiv se scad dupa semnul lobilor generatorului de complex. Notatiile
a, t §i e care se utilizeaza pentru definirea lor sunt imprumutate din teoria grupurilor iar indicii
care insotesc aceste notatii, g (gerade=par) si respectiv u (ungerade=impar), se referd la simetrie
si arata faptul ca orbitalul molecular este centrosimetric (functia de unda are acelagi semn in
raport cu centrul) sau anticentrosimetrici (semn schimbat in raport cu centrul). Prin ,,a” se
simbolizeaza simetria cea mai inalta, simetria sferica, determinata de combinarea unui orbital de
tip s al generatorului de complex cu un lob pozitiv al unui orbital atomic de la ligand. O
asemenea Combinare duce la formarea de orbitali moleculari centrosimetrici notati aig in care
cifra 1 simbolizeaza simetria axiala a orbitalului molecular. Prin litera ,,t” se simbolizeaza
orbitalii moleculari formati de orbitalii atomici p ai generatorului de complex, orbitali
anticentrosimetrici. De simetrie t sunt si orbitalii care se formeaza prin combinarea orbitalilor tyg
deoarece combinarea lor cu orbitalii liganzilor se face prin implicarea a doi lobi, astfel ca rezulta
orbitali moleculari centrosimetrici (29) dar acestia sunt orbitali moleculari Il. Cu litera ,,e” Se
simbolizeaza simetria orbitalilor moleculari determinata de combinarea celor doi orbitali ey ai
generatorului de complex, care sunt de asemenea centrosimetrici §i care prin combinare cu lobii
de semn potrivit ai liganzilor dau nastere la orbitali moleculari de tip o, simbolizati €.

In figura 111.24. este prezentatd diagrama moleculard a unui complex octaedric fird

legaturi m. Diferenta de energie 4, dintre orbitalii moleculari tog 5i € este tocmai parametrul de

scindare in camp cristalin. Tranzifia unui electron de pe un orbital ty pe unul e presupune

ocuparea prin excitare a unui orbital de antilegatura deci electronul ajunge mai aproape de

liganzi asa cum prevede si teoria electrostatica, astfel ca, in cazul complecsilor fara legaturi
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multiple, ambele teorii converg spre acelasi rezultat. Ocuparea cu electroni a orbitalilor
moleculari ai complexului depinde in mod fundamental de diferenta de energie A,, asa cum
depindea in TCC de valoarea parametrului de scindare. Se prezintda in continuare diagramele

moleculare pentru doi complecsi ai cobaltului [CoFg]® si [Co(NH3)s]*".

Metal Complex Liganzi
tiu
t
4p —-—'- o
alg |orbitali de
4s = antilegidtura
J
e orbitali de
3d nelegitura
ey (@)
—— =t (P

— 21g  (s)
orbitali de
legatura

Figura I11.24. Diagrama moleculara a unui complex octaedric
care contine numai legaturi o bicentrice.

Culoarea combinatiilor este interpretata in aceasta teorie prin saltul electronilor de pe unul din

cei trei orbitali d care nu participa la combinarea liniara (nivelul tpg) pe orbitalii moleculari de

antilegatura pe care ii formeaza orbitalii d ai generatorului de complex (nivelul e ).

Combinatii complexe cu legaturi m.
Daca liganzii dispun de orbitali & ocupati (de legatura) sau liberii (de antilegatura)
trebuie luatd in consideratie si interactiunea acestora cu orbitalii tog ai generatorului de complex.

Diagrama moleculara a unui complex cu legaturi r este prezentata in figura I11.25.
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Formarea orbitalilor moleculari I1 in complecsi determina modificarea parametrului de

scindare A, si in consecinfa deplasarea maximului de absorbtie al complexului in spectru. Sensul

deplasarii il da energia relativa a orbitalilor Toy ai liganzilor in raport cu energia relativa a

orbitalilor tyy ai generatorului de complex. Daca acesti orbitali ai liganzilor sunt liberi, ei sunt

mai bogati in energie decat orbitalii tog ai metalului, iar daca sunt ocupati cu electroni, ei sunt

mai stabili decét orbitalii tyg ai metalului de asemenea ocupati cu electroni. Exemple de liganzi cu

orbitali Tog liberi sunt fosfinele si arsinele, datorita orbitalilor d ai fosforului, respectiv arsenului

In complecsii acestora formarea orbitalilor moleculari © determina stabilizarea electronilor pe
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orbitalii Tog deoarece interactiunea donor-acceptor de la metal la ligand face ca acesti orbitali sa

aiba un caracter de legatura fata de orbitalii de antilegatura o, E; . Astfel A, creste si maximul de
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Figura I11.25. Diagrama aproximativa a unui complex octaedric ce contine si legaturi m.

absorbtie se deplaseaza spre ultraviolet. Un astfel de efect se numeste hipsocrom. Schematic

variatia A, poate fi reprezentata ca in figura I11.26.

E

orbitali liberi
ai liganzilor

— === 0 M de antilegitura
liberi

] complexul octaedric
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Figura Ill. 26. Variatia de energie |n efectul hipsocrom

Un alt caz tipic este acela in care orbitalii Ty ai liganzilor sunt complet ocupati, ca in

cazul 0% sau F? i au o energie mai joasd decdt energia orbitalilor generatorului de complex. In
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acest caz pe orbitalii de simetrie T, Tn acest caz pe orbitalii de simetrie Ty electronii
generatorului de complex si ai liganzilor se resping, usurand tranzitia A,, intrucdt acesti orbitalii
Tog au un accentuat caracter de anti legatura. Deplasarea in spectru se produce acum spre

infrarosu, are loc un efect batocrom, asa cum se observa in figura I11.27.

“)
E, -
_—;—b»eo-—-—-A— ____________ Orbltall G*
42 _de antilegitura
AO ¢"
T -
I'd
2 ,
—e - orbitali T,,

ocupati

Figura IIl. 27. Variatia de energie In efectul batocrom.

De multe ori unii din orbitalii Tog ai liganzilor sunt ocupati iar alti liberi, ca in cazul
anionilor halogenura, cu exceptia F % in acestia orbitalii p sunt orbitali T>g ocupasi cu electroni
iar orbitalii d , de aceeasi simetrie Toq, Sunt liberi. In aceasta situatie este greu de prevazut daca
prin complexare vom avea un efect hipso sau batocrom. Tn cazul liganzilor poliatomici, ca CO
sau CN', piridina, orbitalii Tog ocupati sunt orbitalii m de legaturd ai acestora iar orbitalii Tog

liberii sunt cei de antilegdturd = din liganzi.

I11.4. Legatura metalica
Aranjarea foarte compactd a atomilor in reteaua cristalind a unui cristal
metalic, in care fiecare atom are 8 sau 12 vecini, cét si proprietatile speciale ale
metalelor, cum ar fi conductibilitatea electrici si termica, maleabilitatea si
ductibilitatea, culoarea in stare fin divizatd si a cristalului, rezistenta mecanica
deosebitd a unor metale sau aliaje, nu pot fi explicate prin teoriile clasice ale

legaturii chimice ionice sau covalente.
Legaturile ionice nu pot fi admise intre atomii aceluiasi metal ca urmare a
structurii electronice exterioare (numdr mic de electroni in stratul de valentd) si a
electronegativitatii foarte mici, de nejustificat pentru formarea ionilor negativi. De

asemenea, un atom intr-un cristal metalic este nconjurat de 8 sau 12 atomi vecini la
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cea mai mica distanta, si nu poate fi legat prin legaturi covalente deoarece in stratul
de valenta are prea putini electroni pentru a realiza 8 sau 12 legéturi covalente.

In altd ordine de idei, fortele de coeziune dintre metale sunt mult prea mari,
asa cum am mai mentionat unele metale sunt extrem dure, pentru a fi atribuite
fortelor de naturd Van der Waals.

Din aceste motive trebuie sa admitem ca legétura ce se stabileste intre atomii
unui cristal metalic este de natura speciala.

In cazul atomilor liberi de metal electronii sunt asezati pe straturi si
substraturi electronice in mod obisnuit. in cazul unui cristal metalic, atunci cand
apropierea dintre atomi este foarte mare, orbitalii exteriori, din stratul de valenta se
intrepdtrund, si formeaza o unda electronica ce apartine tuturor atomilor din cristal.
Aceasta unda electronica are un numar de nivele energetice egal cu numarul de
orbitali care s-au combinat pentru formarea ei. Daca avem spre exemplu un cristal
de sodiu metalic (cu structura electronici 1s?2s°p°3s") format din n atomi, se obtine
prin contopirea substraturilor exterioare 3s, o unda electronica ce apartine tuturor
atomilor din cristal si care determind coeziunea cristalului de sodiu. Aceasta unda
electronica are n subnivele energetice, figura I11.28, si in conformitate cu principiul

lui Pauli, un nivel energetic poate fi ocupat cu maxim doi electroni.

‘_____._...:.—".“_—!T—L-—'..:-?meg
3s | F—

9.9
atomhberdeNa Qo —i —Q—x—ﬂt—-xl—x — K~

cristal de Na metalic cu 7 atomi

Figura I11.28. Distributia electronilor intr-un cristal metalic.
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Tn consecinta, in cristalul de sodiu se ocupa cu electroni n/2 nivele din totalul
nivelelor de pe unda electronica nou formata; si aceasta portiune poartd denumirea
de banda de valenta. Portiunea din unda electronica nou formata care raimane libera,
neocupata cu electroni poartd denumirea de banda de conductie si pe masurd ce
temperatura creste de la zero absolut, o parte din electronii din banda de valenta trec
in banda de conductie prin intermediul lor avand loc conductia electrica si cea
termica.

In cazul metalelor tranzitionale la formarea undei electronice comune
participa orbitalii (n-1)d si orbitalii ns deoarece au energii foarte apropiate. Cu cat
numarul de orbitali care se intrepatrund este mai mare cu atat este mai puternica
legatura intre atomii de metal, motiv pentru care unele metale tranzitionale sunt
foarte dure. Conductibilitatea electrica se realizeaza mai usor dacd jumatate din
nivelele energetice ale undei electronice nou formate sunt ocupate cu electroni si in
consecinta metale ca Na sau Cu conduc foarte bine curentul electric, iar metale ca
Mg, Zn sau Cd au o conductibilitate mult mai micd pentru ca toate nivele energetice
din unda electronica nou formata sunt ocupate. Orice dezordine a retelei metalice,
impuritati sau vibratii (cresterea temperaturii) care scot atomii din pozitia de

echilibru duc la scaderea conductibilitatii electrice si termice.

Legatura metalica in TOM. Metale, semimetale, izolatori si supraconductori.

Aplicind TOM in cazul formarii legaturii metalice vom considera doi atomi de metal care
isi suprapun orbitalii s. Prin combinarea acestor orbitali va rezulta asa cum stim, un OML §i un
OMA. Atunci cand apare un al treilea atom se vor forma trei orbitali moleculari dintre care unul
de nelegaturda. Pe masurd ce adaugam noi atomi metalici care contribuie cu noi orbitali atomici
se for forma noi orbitali moleculari. Pentru n atomi, unde n— oo, cei n OM ocupa o zona finita de
valori energetice. Latimea acestei zone depinde de taria interactiunilor dintre atomii invecinati.
Daca tinem cont ca latimea este finita rezulta ca diferentele energetice dintre nivelele
corespunzatoare celor n atomi tind la zero. Aceasta zona, care se numegste banda, este formata
dintr-un numar finit si aproape continuu de nivele energetice. Orbitalul cu cea mai joasa energie
este in totalitate de legatura iar cel cu energia cea mai inalta este in totalitate de antilegatura;
orbitalii ceilalti au caracter intermediar, caracterul de antilegatura crescand pe masura ce creste

energia.
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Banda astfel descrisa se numeste banda s iar daca atomii au la dispozitie orbitali p se
poate obtine o banda p. Deoarece orbitalii p au la o energie mi mare decat orbitalii s, cele doud
benzii vor fi separate de o zond interzisa, figura I11.29.

In mod similar se poate construi si o bandd d. Existenta

Bandi structurii de benzii la solide poate fi pusa in evidenta prin
spectroscopie de raze X.

Energie Zona interzisﬁ Electronii ocupa nivelele din banda in conformitate cu
principiile de completare. Daca fiecare atom furnizeaza un
electron, atunci, la 0 K jumatate din orbitali vor fi ocupati in
ordinea cresterii energetice. Orbitalul HOMO la aceastd

Figura 111.29. Structura temperatura se numeste nivel Fermi si se afla aproape de
electronica a unui solid centrul benzii. La temperaturi mai mari de 0 K populatia P a
orbitalilor benzii este data de distributia Fermi-Dirac: P = —e(EEF:)L,kT mE n care Ef este energia

Fermi. Energia Fermi depinde de temperatura iar la 0 K este egala cu energia nivelului Fermi.
Pentru energii mult mai mari decat energia Fermii expresia anterioard devine P ~ & &)/
populatia scazand potential cu cresterea energiei. Cand banda nu este complet ocupata electronii
din apropierea suprafetei Fermii pot fi promovati cu usurinta pe un nivel gol invecinat. Acesti
electroni sunt mobili si se pot misca relativ liber prin solid iar substanta este un conductor
electric. Un criteriu de identificare al conductiei metalice este scaderea conductivitatii odatd cu
cresterea temperaturii. Acest fenomen se datoreaza vibratiei termice a atomilor care conduce la
discontinuitati in orbitalii moleculari din banda §i in consecinta deplasarea electronilor va fi mai
greoaie i conductivitatea mai mica.

Numarul de nivele pe unitatea de energie poarta denumirea de densitate de starii. Aceasta
nu este uniformd, ceea ce inseamnd cd in anumite domenii de valori a energiei se afla mai multe
nivele decdt in altele. Aceasta comportare poate fi explicata prin numarul de moduri de obtinere
a unei anumite combinatii liniare de orbitali atomici. Astfel, exista doar cdte un mod de a obtine
OM de legatura si pe cel de antilegatura dar exista multe combinatii ce conduc la OM din
interiorul benzii. Tn anumite cazuri, nivelul superior al unei benzi complet ocupate, poate coincide
cu cel inferior al unei benzi goale, densitatea fiind insa nula la separatie. Solidele de acest fel se
numesc semimetale. Deoarece au putini electroni care pot actiona ca purtdtori de sarcind,
semimetalele au o conductivitate scazutd. Un exemplu tipic in acest sens il constituie grafitul,
care este un semimetal pe directia paralela cu straturile de atomi de carbon. Termenul de
semimetal nu trebuie confundat cu cel de metaloid, care defineste un caracter chimic intermediar

intre cel metalic si cel nemetalic.
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Daca solidul are o zona interzisa mare intre o banda complet ocupata si una goala, atunci
substanta va fi un izolator. In clorura de sodiu, spre exemplu, existd o bandd cu patru nivele
(formata din orbitalii 3s si din cei trei orbitali 3p) complet ocupata cu electronii, pentru ionii CI
si 0 bandd mica si goald rezultatd din suprapunerea redusd dintre ionii Na™, orbitalii 3s ai
ionului fiind fara electroni. Diferenta de electronegativitate dintre cele doua elemente va conduce
la aparitia unei zone interzise de 7 eV. Deoarece KT la temperatura camerei este de doar 0,03 eV
electronii nu vor putea fi promovati in banda libera iar substanta este un izolator.

Proprietatea fizica ce caracterizeaza un semiconductor este cresterea puternicd a
conductivitatii cu temperatura. La temperatura camerei conductivitatea unui semiconductor se
afld intre cea a unui metal si cea a unui izolator. Intr-un semiconductor intrinsec, zona interzisd
este atdt de mica incat distributia Fermi conduce la popularea cu cdtiva electroni a benzii
superioare neocupate. Acest fapt va introduce transportori negativi de sarcind in banda
superioard §i goluri pozitive in cea inferioard, transformdnd solidul intr-un conductor care
prezinta o conductivitate mai mica oricum decat a unui metal. Conductivitatea unui

—E, /KT .
22 Numarul

semiconductor intrinsec are o dependenta Arhenius de temperaturd: o = Ae
electronilor din banda neocupata poate fi crescut prin “impurificarea” semiconductorului
intrinsec cu atomi ce au mai mulfi electroni decat gazda printr-un procedeu ce se numeste
dopare. Raportul dintre numarul de atomi de impuritate si numdarul de atomi gazda trebuie sa fie
de 1:10°. Se va forma astfel o banda donoare foarte ingusta aflata in apropierea benzii
neocupate. La temperaturi mai mari de O K unii dintre electroni vor fi promovati in banda goala
de conductie , aceasta conducdnd la aparitia unei conductivitati de tip n (unde n provine de la
transportorii de sarcina care sunt negativi). O alternativa pentru procesul de mai sus este
doparea cu atomi care au mai pugini electroni decat gazda. Aceasta va conduce la formarea unei
benzi acceptoare aflate Tn apropierea benzii ocupate. La temperaturi mai mari de 0 K electronii
vor trece in aceastd banda, lasand in urma goluri ce vor permite migcarea electronilor ramasi
rezultand astfel o semiconductivitate de tip p (pozitiva).

Supraconductivitatea este fenomenul prin care un material prezinta rezistenta electrica
zero pand la o anumitd temperaturd, numita temperaturd critica de tranzitie, T.. Materialele
supraconductoare prezinta, pe langa disparitia rezistentei electrice si efectul Meissner, adica
efectul de respingere a campului magnetic aplicat probei. Se cunosc doud tipuri de
supraconductori: cei de tipul I prezinta o pierdere brusca a supraconductivitatii cand li se aplica
un camp magnetic care depdseste o anumita valoare critica H. caracteristica materialului, §i
supraconductori de tip II, care include si supraconductorii de temperatura inalta (HTS-High

Temperature Superconductivity) si care prezintd o pierdere progresiva a supraconductiei

peste o valoare a cdmpului magnetic, care variaza de la o substanta la alta.
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Fenomenul de supraconductibilitate a fost descoperit pentru prima data in 1911, la
Universitatea Leida, de catre Kamerlingh Onnes, Tn timpul unor experimente legate de lichefierea
heliului. Prima substanta la care a fost remarcata o astfel de comportare a fost mercurul care
devine supraconductor la temperaturi mai mici de 4,2K. Tn 75 de ani de la data descoperii s-a
reugit cresterea temperaturii critice la doar 23K. Cercetarile experimentale au inceput pe
elemente §i aliaje binare. In aceste studii s-a observat o dependentd intre valoarea T¢ si numdrul
de electroni de valenta per atom iar aliajele cu structura cristalina cubica sunt potentiali
candidati la supraconductie. Mal tarziu s-a ajuns la concluzia ca si unii oxizii metalici pot
prezenta fenomenul de supraconductie. Majoritatea oxizilor studiati pot fi clasificati, din punct de
vedere structural in spineli, tip NaCl si perovskiti. Toate aceste trei categorii structurale poseda
simetrie cubica dar numai perovskitii au dus la rezultate bune.

Conceptul central in supraconductia la temperaturd joasa
este existenta unei perechi Cooper , o pereche de electroni care
exista pe baza interactiunii lor indirecte datorita deplasarii
vibrationale a atomilor retelei. Astfel, daca un electron este intr-0

anumitd zond a unui solid, nucleele din jur se misca spre el (datorita

) atractiei columbiene) conducdnd la o structura locala distorsionata,
Figura 111.30. Formarea

unei perechi Cooper figura 111.30.

Deoarece distorsiunea este bogata in sarcini pozitive, ea favorizeaza atractia unui al
doilea electron. Apare astfel o atractie virtuala intre cei doi electroni care se deplaseaza in
pereche. Distorsiunea locala poate fi usor intrerupta de miscarea termica a ionilor, si, in
consecinta, are loc doar la temperaturi foarte scazute. O pereche Cooper circula mult mai putin
imprastiat decdt un singur electron deoarece distorsiunea creata de primul electron il atrage pe
cel de al doilea daca este deviat de pe drumul sau. Deoarece perechea Cooper este stabila la
imprastiere, va transporta sarcina liber prin solid conducdnd la supraconductie..

In 1964, Little a propus un alt
e atom de carbon  mecanism de formare a perechilor Cooper in

compusi organici, care nu se bazeaza pe
carbohidrat

/N_y.\/ deformatiile  regelei  cristaline.  Astfel
- miezurile atomilor de carbon dintr-un lant

¢ electron liber

Figura I11.31. Mecanismul Little al
supraconductibilitatii in compusii organici rolul retelei cristaline elastice la formarea

molecular organic vor forma calea de
conductie, iar moleculele organice, legate

covalent de miezurile de carbon, vor juca

perechilor Cooper, figura 111.31.
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Little a sugerat folosirea moleculelor organice ai carbohidratilor care au electroni de
valentd liberi. Intr-0 astfel de substanti organicd, un electron care se deplaseazd in lungul
miezurilor carbonice va respinge electronii exteriori ai radicalilor carbohidrat. Ca urmare in
vecinatatea lantului carbonic va apare o sarcina partial pozitiva care va atrage un alt electron
liber, generdnd o pereche Cooper. Conform acestei ipoteze, starea supraconductoare ar trebui sa
apard la temperatura camei insa primii supraconductori organici, preparati in anul 1980 au avut
Tc care nu au depasit 13 K. Relativ recent s-a descoperit ca si fulerenele, (molecule Cgp) care au
intercalati donori, cum ar fi metalele alcaline sau chiar unitati moleculare complexe, prezinta
proprietati supraconductoare insa temperaturile critice sunt de asemenea mici §i mecanismul nu

este elucidat.

I11. 5. Legituri intermoleculare*®***

I11.5.1.Legatura de hidrogen®®

Din studiul proprietatilor fizico-chimice al unui numar foarte mare de
compusi caracterizati prin asociatii moleculare s-a dedus cd atomul de hidrogen,
deja angajat intr-o legaturd covalentd, poate forma o legdturd suplimentara,
secundara, cu un alt atom din aceeasi moleculd sau, cel mai adesea, cu un atom
dintr-o altd moleculd. Aceasta legatura a primit denumirea de legdrurda sau punte de
hidrogen. Legatura de hidrogen nu este o legdturd covalenta deoarece ea se
formeaza dupa ce atomul de hidrogen a folosit unicul electron din stratul de valenta
in formarea unei legéturi ¢ cu un alt atom.

Pentru atomul de hidrogen angajat intr-o legatura covalenta, nucleul este
ecranat la exterior doar de perechea de electroni de legatura, iar daca partenerul de
legaturd este un element puternic electronegativ atunci aceasta pereche de electroni
de legatura este deplasata in proportie foarte mare spre acest atom, nucleul atomului
de hidrogen ramanand dezecranat si Incarcat pozitiv. Acest nucleu poate fi foarte
usor atras electrostatic de un alt atom puternic electronegativ cum ar fi: O, F, N, CI.
Pentru a putea stabilii o legiturd A==HeeeeeeB este necesar ca atomii A si B sd aiba
raze covalente mici si electronegativitafi mari. Distanta intre atomii A si B prin

intermediul cdrora se realizeazd puntea de hidrogen reprezinta o caracteristica
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importantd de apreciere a tariei legaturii. Atunci cand o grupare A==H este
implicatd intr-o legaturd de hidrogen, linia caracteristica din spectru IR este
deplasatd spre frecvente mai joase. Din studiile in infrarosu se pot determina si
valorile energiei legaturilor de hidrogen, care sunt cuprinse, in general, intre 4 si 40
kJ/mol, ceea ce reprezinti cam 1/10 din valoarea unei legituri covalente. In tabelul

I11.4. se prezinta cateva din valorile efective a unor legaturi de hidrogen.

Lﬁgétura de Energia kJ/mol | Legatura covalentd | Energia kJ/mol % din legétfl ra
idrogen covalenta
HS==Hs¢eeseeSH, 7 S==H 363 1,92
HoNe==HeeeeeeNH; 17 N=H 386 4,40
HO==H¢eeee«OH, 22 O=—=H 464 4,74
FaHeeseesFH 29 F=H 565 5,13
HO==HeeeeeeCI' 95 Cl=H 428 12,85
*FommH oo00ee |~ 165 F=—=H 565 29,2

*Distanta F=F este 2,35A iar raza covalenti a fluorului este de 1,35 A.
Tabelul I11.4. Valorile efective a unor legaturi de hidrogen n diversi compusi.

Legaturile de hidrogen pot fi intramoleculare sau intermoleculare.

a) legaturile de hidrogen

legatura de H ;
O/H"’-é H_ ""“"'“’i’ detl intramoleculare cele mai stabile se
,L= & C=°--...H realizeaza atunci cand Tnchid un ciclu
o/ de 6 atomi. Spre exemplu 1n
ortooxiacizi, ortooxialdehide,
ortonitrofencl aldehida salicilic ortooxieteri sau ortonitrofenoli sunt

evidentiate formarea puntilor de
hidrogen intramoleculare. Prin stabilirea puntilor de hidrogen intramoleculare
devine imposibila formarea puntilor de hidrogen intermoleculare.

b) legaturile de hidrogen intermoleculare se realizeaza intre molecule diferite
sau de acelasi tip, atunci cand atomul de hidrogen este legat printr-o legatura
covalenta de un alt atom puternic electronegativ. Spre exemplu in acidul fluorhidric
cristalizat moleculele sunt asociate in zig-zag cu un unghi de 120° si distanta intre

atomii de fluor cei mai apropiati de 2,49A.
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Fiind foarte puternice puntile de hidrogen se pastreaza si in solutie si
determind aparitia ionilor [HyFm+1] si H', si in special [H4Fs]” Tn care cei patru
atomi de fluor formeaza un tetraedru regulat iar ionul F~ este in centrul tetraedrului.

Prezenta legaturilor de hidrogen foarte puternice in acidul fluorhidric determina si o
comportare anormald a acestuia. Pentru un acid, taria acida scade pe mdsurd ce creste
concentratia, deoarece scade concentratia ionilor H'. La cresterea concentratiei creste
probabilitatea ciocnirilor anion-cation H* si reformarea acidului. In cazul acidului fluorhidric
avem o crestere a aciditatii cu cresterea concentratiei deoarece, pe masurd ce creste concentratia
se pot forma tot mai multi ioni [HnFn+1]™ si elibera protoni in solutie. Din acest motiv acidul
Sfluorhidric este considerat un acid slab la concentratii mici si un acid tare la concentratii mari.

Legaturi de hidrogen se formeaza si intre moleculele apei:

H H H H H
\ \ \ \ \
O—Heeeooe(O—Heeeee(O—HeeeeoeO—Heoooo()—[ oo

Daca nu s-ar realiza legatura de hidrogen apa s-ar topi la -100°C si ar fierbe la
-80°C, temperaturi ce ar fi facu imposibild aparitia vietii pe pamant. De asemenea
legaturile de hidrogen din interiorul acizilor dezoxiribonucleic si ribonucleic sunt
responsabile de transmiterea ereditatii la fiintele vii.

Prezenta legaturilor de hidrogen se poate evidentia prin difractia de neutroni,
difractia de electroni si metode de rafinare a datelor din spectrele de raze X si de
asemenea din datele referitoare la entropia sistemului la temperaturd scazuta. Una
dintre ecuatiile entropiei este: S= -R InW, in care R este constanta generald a
gazelor iar W probabilitatea de stare a sistemului. Intr-un cristal perfect care este
racit la zero grade Kelvin pentru a elimina miscarea termica a atomilor, existd un
singur aranjament al atomilor si prin urmare S=-RIn1=0. In cazul in care avem
legaturi de hidrogen apar mai multe configuratii posibile in cristal, in functie de
pozitiile in care acestea se formeaza. Prin urmare entropia cristalelor care contin
molecule cu legaturi de hidrogen va fi diferitd de zero. Spre exemplu, in cazul
cristalelor de gheatd entropia calculata este de 0,81 unitati entropice iar cea
masurata experimental are o valoare de 0,81+0,05 u.e.

Existenta legaturilor de hidrogen determind modificari si ale altor proprietati

fizice ale substantelor:
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- densitatea compusilor in care apar legaturi de hidrogen este mai mare decat
a compusilor similari neasociati. Spre exemplu densitatea n-butanolului, compus cu
legaturi de hidrogen, este de 0,91 g/cm® iar densitatea oxidului de etilen, compus
fara legaturi de hidrogen, este de 0,71 g/cm®.

- temperaturile de fierbere, de topire precum si entalpiile de vaporizare sunt
mai mari la substantele care prezinta legaturi de hidrogen intermoleculare
comparativ cu substante care nu prezinta astfel de legaturi si mai ales comparativ cu

substantele care prezintd legaturi de hidrogen intramoleculare.

A C In figura 111.32. este prezentati prima
L9 imagine a unei legaturi de hidrogen si
o A

i ‘.g b4 moleculele in care aceasta apare.
oo;)’-.. o 7 Cercetatorii de la Academia Chineza de
..‘OOOC" "oo% Stiinte au vizualizat pentru prima data o
OoO. il 2 legatura de hidrogen utilizand

Q . . - . v .o
°Q g microscopia de forta atomica, o tehnica ce
poate oferi o rezolutie mai mare decat
B D ” microscopia de scanare. Societatea
C‘%iﬂofo%v 5 Regala de Chimie raporteaza ca tehnica
o8 ogc\‘o%%o imagistica implica oscilarea unei sonde
3% asupra moleculelor la frecventa rezonanta
a Ogoc ..... ""g“*‘oo a suprafetei de sub ele. Prin mdsurarea
CS:S 958 fgogcoc diferentei de frecvente dintre suprafata
- v 838" 8 singura i cea cu molecula, cercetatorii au

Figura I11.32.Prima imagine a unei legaturi de reu;:itsé creeze o imagine foarte precisa a
hidrogen. legaturii.

Gheata si hidrati de tip clatrat

Una dintre cele mai interesante consecinfe ale legaturilor de hidrogen o reprezinta
structura ghetii. Se cunosc sapte forme diferite de gheata la presiunii de 2 kbar, dar una singura
la presiuni scazute. Faza existentd la presiuni mici cristalizeaza in sistem hexagonal, fiecare atom
de oxigen fiind Tnconjurat tetraedric de alti patru atomi. Atomii de oxigen sunt uniti prin legdturi
de hidrogen de forma O—FH?ee+* O 5i O+++*H—O, distribuite la intamplare in solid. Astfel rezulta o
structura afdnata, care poate explica de ce gheata are o densitate mai mica decdt apa lichida. La
topire, reteaua de legaturi de hidrogen este partial distrusa, din cauza cresterii energiei cinetice a
moleculelor de apa si implicit a migcarii browniene.

Apa poate genera si hidrati de tipul clatratilor, formati prin unirea unor fragmente de tip
cage (colivie, cusca) inconjurate de molecule sau ioni straini. Un exemplu este cristalul clatrat cu
compozitia Cly*(Hy0)7 25 fig 111.33. In aceastd structurd poliedre cu 14 §i 12 fete, in raport de 3.2,
alcatuiesc clusteri cu atomii de oxigen situati in colturi, unifi intre ei prin legaturi de hidrogen,
moleculele de clor fiind situate in interiorul poliedrelor cu 14 fete. Hidrati asemanatori, cu
structuri de tip clatrat, au fost identificati si in cazul Ar, Xe, si CHy, la presiuni foarte mari si
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temperaturi joase, numai ca pentru acegsti
compugi sunt ocupate toate poliedrele respective.
Pe langa faptul ca au structuri interesante,
dovedind cresterea gradului de organizare a unui
solid care contine legaturi de hidrogen, clatratii
sunt deseori utilizati ca modele pentru structurile
in care moleculele de apa ocupa anumite pozifii
in jurul unor grupari nepolare cum sunt
proteinele. La presiuni ridicate, in pamant au fost
identificati  clatrati  formati prin hidratarea
metanului, estimandu-se ca o mare cantitate de
metan extras este captat chiar in aceasta forma.

Se cunosc si hidrati cu structura clatrat
formati de unii compusi ionici, in care anionii
Figura 111.33. Fragmente cu structurd tip  sunt incorporafi in retea, prin legdturi de
cuscd formate de molecule de apa in clatrafi  hidrogen. Acest tip de clatrati apare in cazul unor

acceptori puternici de hidrogen cum ar fi F* sau HO", un exemplu reprezentativ fiind compusul
N(CHa)sF*4H-0.

111.5.2. Legaturi Van der Waals®

Intre moleculele aflate la distantd mica unele de altele are loc o usoard
atractie, realizdndu-se legaturi slabe numite, In mod obisnuit legiaturi Van der
Waals, dupa numele celui care le-a descoperit si caracterizat. Aceste legaturi
determina condensarea gazelor, coeziunea cristalelor formate din molecule neionice
precum si a cristalelor in retele moleculare. Legdturi Van der Waals se manifesta
fara transfer de electroni, desi sunt de natura electrostatica, si in consecinta, in
comparatie cu celelalte legaturi chimice sunt nesaturate.

Legaturile Van der Waals se realizeaza prin:

a - atractia dintre poli opusi ai moleculelor polare. Acestea mai poarta
denumirea si de forte dipol-dipol.

b - atractia dintre dipoli indusi In molecule nepolare de catre molecule polare
si dipolii moleculelor polare, care se mai numesc si forte dipol-dipol indus sau forte
de inductie.

C - atractia dintre dipolii temporari care se formeaza datoritd deplasarii
electronilor si nucleelor din pozitiile lor de echilibru. Acestea se mai numesc si forte
dipol indus-dipol indus sau forte de dispersie.

a) sunt de natura electrostatica si se manifesta intre dipolii de semn contrar ai

moleculelor polare, figura 111.34, determinand o anumita coeziune a moleculelor.
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Agitatia termica impiedica aranjamentul ordonat al moleculelor insa la temperatura
scazutd atractia devine foarte puternicd determindnd chiar pozitii fixe ale
moleculelor. Energia unei astfel de legituri este invers proportionald cu d° , in care
d = distanta dintre molecule, ceea ce presupune ca forta de atractie dipol-dipol se
manifesta la distante foarte mici si scade puternic cu distanta dintre molecule.

Exemple de molecule polare care pot fi reprezentate ca dipoli permanenti sunt:

moleculele de H,0, HCI, R-OH, R-O-R etc.

Figura I11.34. Reprezentarea schematica a unui dipol.

Atractia polilor opusi si repulsia polilor de semn contrar determina aparitia

unui anumit aranjament ale moleculelor asa cum este exemplificat in figura I11.35.

COEC O ODCE D
COCOC O

Figura I11.35. Aranjamentul moleculelor polare sub influenta fortelor de orientare.

Acest aranjament apare la temperaturi foarte mici si el poate fi distrus pe
masurd ce temperatura creste. De obiceil temperatura la care aranjamentul ordonat
este distrus corespunde temperaturii de topire. Sunt totusi o serie de substante care
prezinta un aranjament ordonat al moleculelor si dupa temperatura de topire (aceste
substante se numesc cristale lichide).

b) fortele de inductie apar fie intre o molecula polara (I) si una nepolara (II),
fie intre dipoli permanenti. In primul caz, molecula polard induce un dipol in
molecula nepolara si apoi cei doi dipoli (inductor si indus) se atrag ca in cazul
fortelor de orientare (figura I11.36):
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| I | I
o () oc
molecula moleculéd nepolara  molecula polara molecula polara

polara (ex benzen, CgHg)  inductoare indusa

(ex eter, R-O-R)

Figura 111.36. Aranjament molecular realizat prin forte de inductie
intre un dipol si 0 molecula nepolara.

Tn cel de-al doilea caz, fiecare din dipolii permanenti, pe langi efectele de

orientare, isi induc reciproc cate un dipol suplimentar (figura I11.37):

4}/\/\
wv

efect de orientare efect de orientare+ inductie

Figura I11.37. Aranjament molecular realizat prin forte de inductie
intre doi dipoli permanenti (dipolii rezultati sunt mai alungiti).

Dipolii indusi au valori mult mai mici decat dipolii permanenti.

c) fortele de dispersie (numite si forte de tip London) apar intre moleculele
nepolare (exemplu CH,4, CCly) sau intre atomii gazelor rare. Sd consideram fie 0
moleculd nepolard, fie un atom de gaz rar. Daca norii electronici sau nucleele ies din
pozitia de echilibru (I), corespunzatoare starii nepolare, molecula sau atomul poate
deveni un dipol temporar (starea II respectiv III). Aceste stari sunt reprezentate in
figura 111.38:

]}
2
- e

dezechilibru datorat o dezechilibru datorat
o . echilibru o~ . .
deplasarii nucleului deplasarii norului electronic

Figura 111.38. Formarea dipolilor temporari.
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Molecula sau atomul devenit astfel dipol temporar, induce un moment dipolar
intr-o molecula vecina si astfel apar forte atractive temporare numite forte de

: : 30-31
dispersie sau forte London

. Dipolii obtinuti prin dezechilibru au valori mult mai
mici decat dipolii permanenti sau chiar decat dipolii indusi ceea ce justifica

temperaturile mici de condensare a moleculelor nepolare sau gazelor rare.

Starea solida>>>3,

O substanta este in stare solidd atunci cand are forma si volum propriu intr-un
interval determinat de temperaturd. Aceastd stare este o formd condensatd a
materiei, cu rezistentd mare la deformare. In substantele solide se exercitd forte
foarte puternice de atractie, ceea ce face ca acestea sd aibd o coeziune foarte
puternica intre particule. In stare solidd substantele prezinti anumite proprietiti
caracteristice cum ar fi: forma cristalina, densitate, duritate, culoare, coeficient de
elasticitate, indice de refractie, caldurd specifica, punct de topire, solubilitate,
moment de dipol, moment magnetic, spectru de absorbtie, etc.

Starea solida se prezinta sub doud forme: amorfa si cristalina.

Solidele amorfe sunt fie corpuri ce au o structura de microcristale crescute
unele prin altele, fie corpuri care nu sunt cu adevarat corpuri solide ci lichide
subracite (sticla). Proprietdtile substantelor amorfe se aseamdnd cu cele ale
lichidelor mai ales in ceea ce priveste organizarea interna a particulelor. Ele curg
foarte incet datorita vascozitatii foarte mari.

In stare cristalind atomii, ionii sau moleculele se afld intr-o stare stabild de
echilibrul termodinamic, avand o miscare de vibratie in jurul unor pozitii fixe, de
echilibru, ce corespund unor forme geometrice regulate. Structura unei substante
cristaline are la baza o celuld elementara. Celula elementarda este o componenta
care se reproduce in intreg cristalul, cand acesta se gadseste intr-o forma compacta.
In aceastd forma compacti a cristalului, toate celulele elementare se obtin unele din
altele prin simpld translatie. Sunt nenumadrate modalitati de a selecta o celuld
elementara dintr-un cristal, dar, de obiceli, se preferd sa se aleaga acea celula in care

atomii sunt aranjati in pozitii de maxima simetrie. Aranjarea atomilor ionilor sau
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moleculelor intr-un cristal este descrisa de o multime de puncte denumita refea
cristalind. Punctele retelei nu se gasesc neaparat in centrele atomilor, ci reprezinta
cateva pozitii comune ale unei unitdifi asimetrice, atomul, ionul, molecula sau grupa
de ioni sau molecule care formeazd unitatea de baza a cristalului real. Celula
elementard este definitd prin valorile laturilor a,b,c, si unghiurilor o, si y. Dupa
forma geometricd a celulei elementare cristalele se Tmpart in 7 sisteme de
cristalizare:
- cubic cu a=b=c si a=p=y=90°
- tetragonal (paralelipiped drept cu baza patrat: a=b#c si a=p=y=90°
- rombic sau ortorombic (paralelipiped drept cu laturi neegale): azb#c si
o=B=y=90°
- hexagonal (paralelipiped drept cu baza romb): a=b#c si a=p= 120° si
v=90°
- romboedric sau trigonal (paralelipiped cu laturi egale si fete romburi):
a#b#c si 0=f=y#90°
- monoclinic (paralelipiped inclinat cu baza dreptunghi): a#b#c si
oa=B=90° si £y
- triclinic (paralelipiped oarecare): azb#c si 0£B£y#90°

Pe baza celor 7 sisteme cristalografice, prin addugare de atomi complementari
in centrul bazelor, in centrul volumului si in centrul fetelor se obtin alte trei tipuri de
celule elementare: cu fete centrate, cu volum centrat sau cu baze centrate iar prin
combinarea acestora se obtin 14 celule elementare numite celule Bravis. Prezentam
n figura 111.38. cele 7 tipuri de sisteme de cristalizare.

Un cristal ideal reprezinta o stare limita a materiei care poate exista numai la
temperatura de zero absolut, atunci cand particulele din nodurile retelei ocupa
pozitii in care energia potentiala are valori minime si formeaza o retea perfect
definiti geometric. In conditii obisnuite energia termicd face ca vibratiile
particulelor din nodurile retelei sa fie mai intense, deplasandu-se de la starea de
echilibru. Energia termicd precum si impuritatile inglobate in retea duc la

imperfectiunii si diferente mari ale cristalelor reale fata de cele ideale.
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Intre particulele din nodurile retelei cristaline se manifestd forte determinate
de natura legaturilor ce existd intre acestea. Tipul legéturilor chimice are un rol
determinant motiv pentru care cristalele se pot imparti In: ionice, atomice,

moleculare, metalice si cu legaturi Van der Walls.

/]

=

Sistem Qub%C a=b=c:_a=[3=y=90° Sistem hexagonal a=b#c a=120°

Ex: cubic simplu - diamant, B=y=90°. Ex:grafit, retele metalice
cubic cu fete centrate - NaCl, Cr,Zn, retele moleculare:Hy,Ne,N,.

cubic centrat intern - CsClI

Sistem tetragonal a=b#c a=p=y=90° Sistem ortorombic a#b#c o=p=y=90°
Ex: TiO,, Sn, Cl, Ex: KNOgz, BaSO4

Sistem rombic a=b=c a=B=y=90° Ex: CaCOs, NaNO;

/=

Sistem monoclinic a#b#c a=p =90%y  Sistem triclinic azb#c a#B#y#90°
Ex: PbCl,, CuSO,4-2H,0, Ex: CuSO4-5H,0, K,Cr,05
NazB4O7' IOHQO

Figura 111.38. Sistemele de cristalizare cu principalele caracteristici
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Cristale ionice. In nodurile unui cristal ionic se afla ioni incircati pozitiv si
negativ. Forta de atractie electrostatica (legatura ionicd) manifestandu-se numai
intre ioni de semne diferite va fi caracteristica numai cristalelor compuse ca: oxizi,
saruri, etc. lonii de semn contrar se atrag pana la o distantd minima compatibila cu
valoarea fortei de respingere dintre ionii de acelasi semn. Pentru ca valoarea fortei
de atractie sd fie mai mare decéat valoarea fortei de respingere se impune ca la
formarea cristalului ionic cei mai apropiati vecini ai unui ion oarecare sa fie ioni de
semn contrar cu ai ionului considerat, iar vecinii de ordinul doi (mai indepartati) sa
fie de acelasi semn. Procesul de formare a cristalului ionic este caracterizat prin
numarul de coordinatie, N.C., care reprezintd numarul ionilor de semn contrar unui
ion dat, care-1 inconjoara la cea mai mica distanta. Valoarea lui este determinata de
raportul razelor ionilor de semn contrar. Spre exemplu in cazul cristalului de clorura

de sodiu, raportul razelor ionice este r_, /r_ =0,54 iar N.C. al ionului Na" este 6 la

fel ca si al 1onului CI', adica fiecare ion este inconjurat la cea mai mica distantd de 6
ioni de semn contrar. Procesul de apropiere dintre ioni, datorat fortelor de atractie,
este limitat de interactiunea fortelor de repulsie manifestatd intre straturile
exterioare electronice deoarece, conform principiului excluziunii al lui Pauli,
electronii unui ion nu pot patrunde in spatiul in care exista electronii celuilalt ion. In
cristalele ionice se manifesta legaturi puternice si din aceastd cauza cristalele ionice
sunt rezistente mecanic, au densitate mare, puncte de topire ridicate, sunt casante,
iar 1n stare de topitura sau in solutie conduc curentul electric.

Cristale atomice. Cristalele atomice, denumite si cristale de valenta, sunt
formate din atomi neutri unifi intre ei prin legaturi covalente. Fortele de legatura
fiind foarte puternice, cristalele atomice prezintd puncte de topire foarte ridicate si
duritati relativ mari, nu conduc curentul electric nici in topiturd nici in solutie,
marea majoritate fiind insolubile in apa. Orientarea spatiald a covalentelor atomilor
se regaseste in forma geometricd a retelei cristaline. Caracteristic pentru aceste
tipuri de cristale sunt diamantul si grafitul. Tot cristale atomice mai formeaza si Si,

Ge, SiC, GeS,, etc.

120



Cristale moleculare. Cristalele moleculare au in nodurile retelei cristaline
moleculele monoatomice a gazelor rare sau molecule poliatomice care isi mengin
individualitatea si In stare gazoasa. Moleculele se mentin in nodurile retelei
cristaline prin forte slabe de natura electrostatica, manifestate intre ele prin dipoli
electrici s1 nu prin sarcini electrice separate (legaturi Van der Walls). Fortele de
atractie fiind slabe, unele cristale moleculare sublimeaza (trec direct din stare solida
n stare de vapori), cum ar fi iodul sau naftalina, iar marea majoritate au puncte de
topire foarte scazute, densitati si duritdfi mici si, desi sunt solide, prezintd presiuni
de vapori relativ ridicate.

Cristale metalice. In cristalele metalice, nodurile retelei cristaline sunt
ocupate de ionii pozitivi de metal, inconjurati de norul electronic format de
electronii din banda de valenta. Acestia nu intervin in legatura si se pot deplasa in
cristal, ei sunt cvasiliberi, ocupand nivelele energetice care apartin intregului
edificiu reticular si satisfac in egald masura lipsa de electroni din nodurile retelei
cristaline, manifestand o actiune de ,,cimentare” a acestora. Ca urmare a volumelor
atomice egale majoritatea substantelor cu retea metalica cristalizeaza Tn sisteme
compacte, cub cu fete centrate (Al, Cu, Au, Ni, Pb, Pt), sau hexagonalda compacta
(Be, Mg, Cd, etc.) cu numere de coordinatie 12 sau mai rar 8. Cristalele metalice
sunt elastice, ductile, maleabile, au o mare plasticitate si o bund conductibilitate
electrica si termica.

Cristale cu legaturi de hidrogen. Legatura de hidrogen este realizata n
combinatiile care contin atomi de hidrogen legati covalent de atomi electronegativi
(F, O, N sau Cl) si este consecinta unei atractii electrostatice puternice intre atomul
de hidrogen, relativ saracit de norul electronic prin caracterul polar al legaturii
E—H, s1 norul electronic al altui atom electronegativ din aceeasi moleculd sau o alta
molecula. La substantele solide cristalizate aceste legdturi se intalnesc in : ioni
discreti [H4Fs]', lanturi de ioni (HCO,)_, cicluri infinite (H3;BO3),, macromolecule
tridimensionale , cum este gheata. Aceste legaturi, care sunt mult mai puternice
decat legaturile Van der Walls, determina proprietati speciale ale cristalelor in care

se manifesta, reprezentand spre exemplu o explicatie a proprietatilor fotoelectrice.
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Relatii de inrudire cristalografica. Clasificarea structurii cristaline are la
baza stabilirea unor tipuri structurale caracteristice unor categorii largi de compusi.
Repartizarea ordonata a elementelor exterioare ale cristalului, fete, muchii, colturi,
fata de un centru, axa sau plan constituie simetria cristalului.

Totalitatea speciilor cristaline care se definesc prin acelasi tip structural se
numesc izotipe, si intre acestia exista analogie a formulelor brute, a dimensiunilor
reticulare si aparfin aceleiasi grupe spatiale.

Proprietatea substantelor cu compozitie chimicd diferitd de a cristaliza in
aceeasi forma cristalind se numeste izomorfism, exemplu: CaCOjz; MgCO; si
ZnCO; sau BaSO, si PbSO4.Pentru ca doua substante sa fie izomorfe trebuie sa aiba
acelasi tip de formuld chimica, unitati structurale de dimensiuni aproximativ egale
cu aceeasl orientare geometrica in spatiu si legaturi chimice similare. Substantele
1zomorfe pot forma solutii solide, respectiv amestecuri omogene din doud sau mai
multe substante izomorfe, facand posibile reactiile in faza solida.

Polimorfismul reprezinta proprietatea substantelor solide de a cristaliza in
mai multe forme cristaline. Aceste forme cristaline pot trece una in alta, fiind stabile

n anumite intervale de temperatura. Un exemplu tipic de polimorfism il constituie

sulful.
APLICATII

I11.1. Oxidul de magneziu, MgO, si fluorura I11:4. Prin ce se aseamana cele doua teorii ale

de sodiu, NaF, au aceeasi structura formarii legéturii covalente, TLV si

cristalina, dar au pgncte de topire de TOM?

. . 5

2800 gi respectiv 950°C. De ce II1.5. Prin ce se deosebesc cele doua teorii ale
[11.2 Cunoscand tipul retelei ionice a clorurii formarii legéturii covalente, TLV si

de cesiu ca fiind cub centrat intern si a TOM?

titanatului de calciu ca fiind cub centrat
intern si pe fete, s se stabileasca, prin
bilant ionic, formulele celor doud
substante.

I11.6. Prezentati diagramele nivelelor
energetice ale orbitalilor moleculari

pentru O,,07,0;,F, . Calculati OL si

2772

. . stabiliti structura fiecarei specii chimice.
I11.3. Pentru clorurile grupei 1 punctele de ! P

topire scad de la LiCl la FrCl. De ce? [11.7. Un orbital de tip s de la un atom
formeaza o legatura covalentd cu un

orbital hibrid: @) sp, b) sp? c) sp°, d)
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sp’d®. Care este legitura cea mai
puternica.

[11.8. Se pot forma orbitali hibrizi din orbitali
atomici care a)contin electroni, b) nu
contin electroni.

I11.9. Care este tipul de hibridizare al
atomului de carbon 1n urmatoarele
molecule: O=C(NH,);; N=C—C=N,
H—C=N; H—N=C=0; CO.,.

[11.10. Care din orbitalii d participa la
hibridizarea sp®d” si de ce?

III.11. Care din urmatoarele specii chimice nu
poate exista: H,,H2,H,,He,, Ne,.

II1.12. Construiti diagramele moleculare ale
moleculelor diatomice Br; si HBr si
calculati OL.

I11.13. Stabiliti hibridizarea atomului central
si forma geometricd a urmatoarelor
specii chimice: H,O,NHj3, SiHy4, PCls,
PCls, SF4, SFs, SOF,,IF«(x=1, 3,5, 7).

II1.14. Care sunt asemanarile intre
urmatoarele molecule: CgHg, N3B3Hg,
P3N3C|6 ?

II1.15. In care din urmatorii compusi ai
borului exista legaturi tip babana (de trei
centre): BF;, BoHg, KBH4, N3BsHg ?

ITI.16. Indicati prin sensul sagetii atomul
donor si cel acceptor de electroni in
legdtura coordinativa: (HO);—Al—OH,
N=N—O0, F3;B—CO.

III.17. Care din urmatoarele molecule contin
legaturi coordinative: SiFy4, Ho[SiFg],
SFg, N,O, HNO3, K[AIH,].

111.18. Tn cazul moleculelor deficiente in
electroni, stabilizarea poate fi realizatd in
mai multe moduri. Precizati care este
modul de stabilizare la urmatoarele
molecule: (BeCl,)n, BoHg, BF3, AlH,,
A|2(CH3)6, HgGaNHg.

II1.19. Precizati tipul legaturilor chimice din
urmatorii compusi: CH4(g), C6H6(Iichid);
NHsNOscristary, [CU(NH3)4]SOucristan),
Cdiamant, H201ichid.

I11.20. Explicati de ce BF3 are o structura
plana iar NH3 una piramidala.

I11.21. in ionul tetrahidroborurd, BH , exista
trei legdturi covalente formate de atomul
de bor cu trei atomi de hidrogen; al
patrulea atom de hidrogen vine sub
forma de ion hidrura, H', si formeaza o
legatura coordinativa, ca atom donor, cu
atomul de bor. Sunt cele 4 legaturi

echivalente in ionul BH, ?

I11.22. Indicati hibridizarea atomului central
de sulf si denumiti geometria moleculara
pentru urmatoarele specii chimice:
SF«(x=2,4,6), OSF,, O,SF,,

OSF;, FSO;, SoF10, (SO3)3. Dati

raspunsul sub forma de tabel.

I1I: 23. In care din compusii BCls si
BCI, distanta B—Cl este mai scurta?

I11.24. Indicati tipul de legaturi in urmatorii
compusi: CCls, KCI, [Co(NH3)s]**, SO,
B2Hs, HF, N2, NH4CI, SiF4, HCI.

I1.25. Prezentati notiunea de rezonantd si
conditiile in care apare. Anionul SO
prezintd rezonantd? Justificati.

I1.26. Precizati, pe baza teoriei legaturii
metalice care din urmatoarele metale are

conductibilitatea electrica cea mai mare:
Fe, Cu, Mg, Na sau Ti.

I1.27. Acidul fluorhidric prezintd o variatie
anormald a aciditatii cu concentratia si
anume: spre diferentd de ceilalti acizi

aciditatea creste cu cresterea
concentratiei. Justificati aceasta
comportare.
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