LEGATURA CHIMICA

Prin legatura chimica se inteleg toate fortele dintre

atomi, molecule si ioni, care influenteaza asupra
proprietatilor chimice ale substantei.
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1. Date importante in evolutia teoriilor despre legaturile chimice

0 In sec. XVIII filozofii au folosit notiunea de aviditate in locul celei de afinitate.
Laplace a admis ca afinitatea atomilor este o atractie reciproca de aceeasi natura
cu fortele de gravitatie.

0 In 1819, Berzelius a creat teoria legiturii ionice, in care se admitea ci
elementele sunt de doua feluri, electropozitive si electronegative, si, din aceasta
cauza ele se atrag reciproc. El este creatorul teoriei dualiste sau
electrochimice care a explicat formarea combinatiilor heteropolare si, de fapt,
nu difera principial de conceptiile moderne in cea ce priveste combinatiile ionice,
dar nu a putut explica legarea in combinatii a elementelor de acelasi

fel.

0 In 1834, Dumas elaboreazi teoria unitard, care se bazeazi pe observatia ci
elementele electronegative (de exemplu clorul) pot inlocui (substitui) elementele
electropozitive in unele combinatii, fara a schimba caracterul chimic general al
acestora. S-a dedus de aici ca legatura atomilor in combinatiile chimice nu este de
natura electrostatica, ci se realizeaza datoritd unor ,forte chimice”, de natura
nedefinitd. In realitate nici aceasti teorie nu era generald, ci se mérginea la
combinatiile numite mai tirziu covalente.



Desi proprietitile substantelor sunt infinit de variate, cercetarea acestora a dus la
concluzia, ca ele pot fi interpretate in mod satisficator, prin numai trei tipuri
fundamentale de legaturi: electrovalenta, covalenta si legatura metalica.

Cea mai simpla, prin natura sa fizicd, este electrovalenta. Ea consta in atractia
electrostaticd, pe care o exercitd reciproc particulele cu sarcini electrice cu semn
contrar, numite 1omnai.

Covalenta, spre deosebire de electrovalenta, este o legatura in adevaratul sens al
cuvintului. Atomii legati prin covalenta ocupa, unii fata de altii, pozitii fixe, ce nu pot
fi schimbate fara a modifica chimic substanta.

Legatura metalica, desi limitata numai la metale, intereseaza in mod deosebit
datorita multiplelor aplicatii practice ale acestora. Natura ei fizici este diferitd de a
celorlalte doua tipuri de legaturi.

Vom mai mentiona, in sfirsit, existenta unor forte de atractie mult mai slabe decit
legaturile chimice si care se exercita intre molecule. Din cadrul legaturilor
intermoleculare fac parte legatura de hidrogen, legatura dipol-dipol si
legatura van der Waals.



2. ELECTROVALENTA (LEGATURA IONICA)
W.Kossel (1916)

Formarea legaturii ionice presupune doua etape:
0 formarea ionilor
[ atractia electrostatica dintre ioni.

Formarea ionilor are loc prin pierdere sau castig de electroni:

v'metalele puternic electropozitive, cu un numar mic de electroni pe ultimul nivel fata
de configuratia de gaz nobil (mai ales din grupele 1 si 2), cedeaza acesti electroni,
trecand in ioni pozitivi numiti cationi. De exemplu:

Na — Nat +e~
152 2522pb3s! 152252 2p6

v nemetalele — puternic electronegative — cu deficit mic de electroni fata de
configuratia de gaz nobil, primesc electroni, trecand in ioni negativi numiti anioni.
De exemplu:

Cl+e~ o ClI=
1s22s22pb3s23pS 1522522pb3s23ph




Reactia dintre un metal alcalin si un halogen conduce la o combinatie ionica formata
prin transfer de electroni de la elementul electropozitiv (metalul alcalin) spre cel
electronegativ (halogenul):




Nu se poate vorbi in cazul combinatiilor ionice de molecule ci
de retele ionice. De exemplu, reteaua cristalina a clorurii de
sodiu contine in noduri ioni de Na* si Cl™:

Na *

€

o

Cristalul ionic de NaCl



Formarea combinatiilor ionice respecta regulile empirice ale lui Fajans
(1924), dupa care, un atom trece cu atit mai usor in stare ionica, cu cit:

v/ configuratia electronica realizata este mai stabila;

¢/ sarcina ionului este mai mica;

¢/ razaionica mai mare pentru cation si mai mica pentru anion.

Pentru ca legiatura chimicid sa fie stabild, la formarea ei trebuie sa se
elibereze energie (proces exoterm). Cu cit cantitatea de energie eliberata
este mai mare cu atit combinatia este mai stabilda. Combinatiile ionice sunt,
in general, combinatii exoterme.

Pentru ca bilantul energetic in procesul de formare al ionilor sa fie exoterm,
trebuie ca afinitatea pentru electron a atomului nemetalic si depaseasca
energia de ionizare a atomului metalic. Urmarindu-se valorile energiei de
ionizare (EI) si afinitatii pentru electron (AE) pentru cateva elemente, se
constata ca numai in cazul CsF este respectata aceasta conditie (-0,14 €V).

Bilantul energetic pentru in cazul formarii NaCl este pozitiv:
EI(Na*) - AE(CI') = 5,1 - 3,74 = 1,35 eV



Prin studierea substantelor ionice in stare solida prin metoda difractiei
razelor X, a fost doveditd existenta ionilor in reteaua cristalina; valorile
negative ale cildurilor de formare ale substantelor ionice indica stabilitatea
lor deosebiti. Acest fapt sugereaza ca procesului de formare a
ionilor izolati din atomi 1i urmeaza alte procese exoterme, care
acopera deficitul de energie:

Oatractia coulombiana dupa formarea ionilor in stare gazoasa;

Oformarea combinatiilor ionice solide, a retelei cristaline ionice, cind se
degaja o cantitate de energie care reprezinta energia de retea (ER);

Osolvatarea ionilor formati (in cazul proceselor care au loc in solutie), cand se
elibereaza energia de solvatare (energia de hidratare in cazul apei).

Energia de retea sau energia eliberata in rezultatul procesului de solvatare in
solutii compenseaza energia consumata la formarea ionilor.

Energia de formare a combinatiilor ionice din ioni izolati
raportata la un mol de substanta, reprezinta taria legaturii
tonice.



Configuratiile electronice ale ionilor simpli sunt:
1.tipice:

*identice cu configuratia electronica a heliului, 1s® la: H™, Li*, Be**, etc.;
eidentice cu configuratia electronici a neonului, 2s?2p° la: N3-, 0", F-, Na“,
Mg?*, AI3™;

eidentice cu configuratia electronica a argonului, 3s23p° la: S, Cl-, K*, Ca?",
Sc3*;

eidentice cu configuratia electronica a kriptonului, 4s%4p° la: Se?", Br-, Rb",
SI‘2+, Y3+;

-identice cu configuratia electronicia a xenonului, 5s25p° la: Te?", I, Cs*, Ba*",
La3*, Cet*;

eidentice cu configuratia electronica a radonului: 6s?6p® la: Po?>", Fr*, Ra3*,
Th4*;

2. atipice:

*de gaz pseudo-inert (octet + 10e7) la: Cu*, Zn**, Ag*, Cd**, In3*, Au*, Hg>*;

*de perechi inerte (octet + (10 + 2)e7) la: Ga*, In*, Sn**, Sb3*, Pb**, Bi3*;
'neregulate (octet + (10 + 5 sau 7)e") la: Ti3*, V3*, Cr**, Mn**, Ce3*, Eu®*, etc.

Existd si ioni poliatomici sau complecsi, care sunt de fapt molecule incarcate
electric, formate prin legituri covalente, de exemplu: NH4+, H30+, OH-, SO42‘,
[Cu(NH3)4]2+, etc.



Caracteristicile legaturii ionice

0 este de natura fizica si consta din atractia preponderent electrostatica intre ioni,

0 este neorientatd in spatiu asa cum ionii pot fi considerati sfere rigide incarcate electric si
campul este distribuit uniform in toate directiile, respectiv, atractia electrostatica este
uniforma in orice directie;

[0 este nesaturata — un ion se inconjoara cu un numar maxim de ioni de semn contrar, in
functie de dimensiunile lor relative. Aceasta caracteristica a ionului poartd denumirea de
numar de coordinatie (N.C.). Acesta depinde de raportul razelor cationului si anionului

(r*/x7): rt/r- N.C. | Structura cristalina
1,000 / 0,0732 8 Cubica centrata intern
0,732 / 0,414 6 Octaedrica
0,4141 / 0,225 4 Tetraedrica
0,225 / 0,155 3 triunghiulara
0,155 2 Liniara

0 este o legatura relativ puternica; trdinicia legaturii scade pe mdasura cresterii distantei
dintre ioni dupa legea lui Coulomb;

0 nu existd legatura ionica purd, datoritd polarizatiei mutuale a ionilor, apare un caracter
partial covalent. Legura ionica este cazul limita a legaturii covalente polare. Dupa Pauling,
exista o relatie intre diferenta de electronegativitate, Ax si procentul de caracter ionic al
legaturii:

Ax o,5/1,0(15(1,8(2,0(2,5[3,0]3,2
% caracteruluiionic | 6 [ 22 (43 |55(63| 79 | 89 | 92




Proprietatile substantelor ionice

Oau caracter salin (majoritatea sunt saruri);
0 au puncte de topire (T,) si de fierbere (T,) ridicate;

0 se dizolva in soventi polari (apa), in solutie apoasa are loc fenomenul de
hidratare a ionilor prin care ionii se inconjoara cu moleculele dipolare
ale apei;

0 1n stare solida sunt izolatori;

0 solutiile substantelor ionice in apa conduc curentul electric, de aceea se
numesc electroliti sau conductori electrici de ordinul II, avand
conductibilitate ionici. In acelasi mod conduc curentul electric si
topiturile ionice.

Formulele combinatiilor ionice reprezinta raportul de
combinare a ionilor.



3. COVALENTA (LEGATURA COVALENTA)

3.1. Teoria electronica a covalentei. G.N. Lewis (1916) este
fondatorul teoriei electronice a covalentei. El a aratat ca prin punere in

comun de electroni, atomii tind sa-si dobindeasca configuratii electronice
stabile, de gaz rar.

A formulat astfel regula octetului: la formarea legaturilor chimice
fiecare atom participa cu un numar de electroni astfel incat in
tnvelisul electronic de valenta al fiecarui atom sa se realizeze, pe
cat posibil, configuratia stabila de 8 electroni; in cazul
hidrogenului se realizeaza configuratie de dublet (2e7):

y

FCEH D




Lewis propune simbolizarea unei covalente, deci a legaturii de 2 electroni,
printr-o liniuta. Asa formule se numesc formule de structura:

H

- g - - |
|F—FI H—F H—ITI—H H-C-H

e o |

H H

Electronii pusi in comun intra in configuratia electronica a ambilor atomi.

In cazul atomilor elementelor care-si pun in comun doi sau trei electroni,
moleculele se leaga prin covalente duble sau triple:

0O=01 I N=N



—
TIPURI DE COVALENTE

v/ covalente nepolare: se realizeaza intre atomi identici (electronegativitati
egale), prin participare cu un numar egal de electroni (1, 2 sau 3) pentru a forma
legaturi simple, duble sau triple—H_, F_, O_, N_.

Molecula de F,

o oo Molecula de H,
:F-+:F- F—F
Frod —CH H-+H —(H*H  H-H

Pereche de electroni pusi in
Molecula de O,

comun (legitura covalenti)
O+ —:DE0r 0=0




diferite de atomi

(electronegativitati diferite), fapt ce permite deplasarea electronilor de legatura
catre atomul elementului mai electronegativ — HF, HCI, H,O, NH,, CH, etc. La

legatura fiecare atom participara cu cite un electron.

[0 covalente polare: se realizeaza intre doua specii

Molecula de HC1 ~ Molecula de CO,
H-+:Cl-— H-Cl: H-Cl 5 . B - _ _
- = :Q-+-C.+:Q-—» I0Q:=C:=01 10=C=01
" 209 %o ®+®+ —_—
; 9
T D o
2
Y 9 go
. Molecula de CF,
Molecula de H,O F+(+j+F o é? . 'll?' _
H-+:0-+H- HOH H—@—H h g ¥ & F .= E_EI
- Fi




0 covalente coordinative: se realizeaza intre doi atomi diferiti, perechea de
electroni provenind de la un singur atom, deci prin participare neegald,ceea ce
face ca legatura si fie polara (NH4+, H30+, SO 42‘, [Ag(NH3)2]+, [Cu(H2O)4]2+.

Legatura covalenta coordinativa se formeaza prin punerea in comun a unei perechi
de electroni neparticipanti din partea unui singur atom care participa la legatura

(donor) cel de-al doilea participant fiind doar beneficiarul acestei perechi de
electroni (acceptor), rezultand astfel molecule complexe:

S > | = . s

Legatura coordinativa este deci o legatura

covalenta polara, cu deosebirea ca electronii de
legatura provin de la un singur atom.



Legatura coordinativa se poate stabili intre:
v molecule polare care poseda perechi de electroni neparticipanti si anumiti ioni
pozitivi (H*, Ag*, Cu**, Fe** etc.);
¢/ ioni negativi bogati in electroni neparticipanti la legatura chimica (HO-, F~, CI7)
si unii ioni pozitivi (Al3*, Pt4*);
v atomi bogati in electroni (N, S, P) si atomi de oxigen, puternic electronegativi.

Formarea ionului de amoniu

Donor (D)
H Acceptor (A) H

| |

H-N:, + HY 01O — | H=N-H |a

Pereche de E) H
electroni neparticipanti

la legatura

Formarea ionului de hidroxoniu
Donor (D)
H Acceptor (A)

| |

H-0: + HT a1~ —— " Cl




La formarea legaturii coordinative pot participa si electronii aflati pe un
nivel imediat inferior (interior) electronilor de valenta. Astfel, in cazul
compusului NaS[CoF6] tonul central, generator de complex, este Co3".
Ionii de F~, denumiti liganzi, avand fiecare cate o pereche de electroni
neparticipanti, pun in comun acesti electroni cu ionul de cobalt, realizand o
structura electronica interioard stabila. Numarul de liganzi participanti la
acest tip de legatura se numeste numar de coordinatie, in cazul acesta
este egal cu 6.

TIonul hexafluorocobaltat [CoF]3

Co** acceptor de electroni

A
[ \

Co’* T T T T T oo | [oo|ee|oe| [oe]ee

F- F FFF F F
I

donori de electroni




Caracteristici ale covalentei
v numairul covalentelor este egal cu numarul de electroni pusi in comun (cuplati).

¢/ l1a nastere intre atomi de acelas fel sau cu caracter chimic foarte apropiat
(electronegativitati apropiate).

v/ covalenta in grupele principale este egald cu 8 minus numarul grupei (aceasta
reprezinta chiar numarul de electroni necesari pentru completarea octetului).

¢/ atomii realizeaza octet prin punerea in comun de electroni. Regula octetului este
valabila cu precadere la elementele perioadei a doua, si chiar si aici se intalnesc
unele exceptii - BF_, molecula deficitara in electroni, atomul de bor avand doar 6
electroni in stratul de valentd. Atomii elementelor din perioade mai mari pot
forma covalente care sa asigure atomului central configuratii in stratul de valenta
cu 10e” - PC15, 12¢” - SF,, 14 e” - IF . Aceste elemente prezinta hipervalentd, ca
urmare a unor tranzitii electronice cand, electroni cuplati in orbitalii ,,s” si/sau ,,p”
se decupleaza si trec in orbitali liberi ,,d” ai aceluiasi strat.

v spre deosebire de legdtura ionica, care nu este orientata (fortele de atractie
electrostatica se manifesta in egala masura in toate directiile), legaturile covalente
sunt dirijate in spatiu, formand intre ele anumite unghiuri, in functie de parteneri.

v/ prin legaturi covalente se formeaza molecule.



Regula octetului se respecta si in moleculele poliatomice, ca, de exemplu, moleculele
acizilor. Fie in calitate de exemplu molecula acidului sulfuric — H ,50,. Pentru alcatuirea
formulei electronice si a celei de structura se procedeaza in urmitorul mod:

1. Se stabileste atomul central — in acest caz atomul de sulf;
2. Se determina structura invelisului de valenta a atomului central:

S My [MIf]t
3s? 3p?
3. In dependenti de bazicitatea acidului se stabileste numirul de grupe OH in
compozitia moleculei — acidul sulfuric este un acid bibazic, deci atomul central,
atomul de sulf, formeaza doua covalente cu doua erupe hidroxilice:

I
HEQB%EQEH

4. Se observa ca regula octetului este respectata atit pentru atomul de sulf, cit si
pentru cel de oxigen, insa conform formulei moleculare molecula de acid sulfuric
contine inca doi atomi de oxigen, care, la fel, sunt legati de atomul central. Deoarece
pentru sulf s-a atins configuratia stabila de 8 electroni, acesta poate forma legaturi
suplimentae cu atomii de oxigen numai prin mecanism donor-acceptor. Se observa
cd, intr-adevar atomul de sulf din compozitia acidului poseda 2 perechi de electroni
neparticipante la legatura si este capabil sa serveasca in calitate de donor si sa
formeze inca doua covalente cu atomii de oxigen, care, la rindul sau trebui sa posede
orbitali vacanti.




5. Din configuratia stratului de valenta al atomului de oxigen in stare fundamentala
se observa ca acesta nu poseda orbitali vacanti:

o |1} [H[T][!

2s? 2p*

6. Pentru a elibera un orbital electronii necuplati de pe subnivelul 2p se cupleaza:

o [t [N

2s? 2p

7. In asa stare atomii de oxigen sunt capabili sa participe la formarea covalentelor
dupa mecanism donor-acceptor:

0]
[0]

Asa o reprezentare a modului de formare a covalentelor in
molecula de acid sulfuric respecta regula octetului.



Uneori pentru a diferentia legaturile formate dupa mecanism de schimb de
cele formate dupa mecanism donor-acceptor, acestea din urma se indica in
formula de structura prin intermediul unei sageti indreptate de la atomul
donor spre atomul acceptor al perechii de electroni:

’
HO?@H
O

Teoria electronica clasica, isi are limitele ei, neputind sa explice
satisfacator formarea tuturor tipurilor de covalente, ca de
exemplu covalentele monoelectronice si covalentele delocalizate.
Aceasta teorie nu face distinctie intre legaturile o si m, intre
legaturile localizate si delocalizate; nu permite efectuarea unor
calcule cantitative pentru obtinerea valorilor distantelor
interatomice si a energiilor de legatura.



3.2. Teoria mecanic-cuantica a covalentei

Conform acestei teorii o covalenta ia nastere prin contopirea a doi orbitali atomici
(OA), cate unul de la fiecare atom, care se leaga spre a forma orbitali moleculari
(OM) comuni, care apartin deopotriva ambilor atomi. Un orbital molecular poate fi
ocupat, intocmai ca si orbitalii atomici, de maximum doi electroni cu spin opus.

De exemplu in cazul moleculei de hidrogen legatura se formeaza la contopirea celor
doi orbitali 1s a doi atomi de hidrogen, cu formarea un orbital molecular. In acesta
cei doi electroni formeaza un nor electronic comun, cu simetrie aproximatv
cilindricd, ce inconjoara ambele nuclee. O asemenea legatura covalenta este numita
o legatura o:

y o~ -

T -

" Electron cloud
(Negafive)



Variatia energiei moleculei de hidrogen in functie de
distanta dintre celedoua nuclee

( HH) (too close)
1

a

atractie

1 | 1 1 1 1
Bond length Internuclear ——~
(74 pm) distance




Conform mecanicii cuantice formarea legaturii chimice decurge
prin citeva etape:

v/'redistribuirea orbitalelor atomice;

v'suprapunerea (intrepatrunderea) orbitalilor atomice (OA) cu
formarea de orbitali moleculari (OM);

v’ocuparea OM cu perechi de electroni.

Se pot combina orbitali atomici de simetrie (orientare)
potrivita si de energie apropiata. Procesul are loc cu eliberare
de energie — proces spontan, starea rezultatd (molecula) este
mai stabila decat atomii izolati.



Exista doud metode matematice de tratare a legaturii chimice:

v Metoda (teoria) legaturii de valenta (LV) — sau metoda
perechilor de electroni de legitura, initiatd de W.Heitler,
F.London si dezvoltati de J.Slater si L.Pauling;

v Metoda (teoria) orbitalilor moleculari, inittata de catre
F.Hund si dezvoltatid de E.Hiickel si altii (OM).



3.2.1. Teoria (metoda) legaturilor de valenta

Conform acestei teorii covalenta se realizeaza prin perechi de electroni. De
exemplu, in cazul moleculei de hidrogen, cei doi atomi pun in comun
electronii, formind un cuplu comun de electroni, plasat pe un orbital
molecular:

H He+He - H:H

Lo

H:T H:i

ls ls




1. Molecula de BeCl,. Configuratia electronica a invelisului de valenta a atomului
de clor este 3s%3p°: a [T mmn

352 3p°
Fiecare atom de clor poseda cite un electron necuplat care se interpatrund cu 2
electroni ai beriliului formind doua covalente:

‘Be* + 2-(:3:1: R Cl Be--¢:l:

Configuratia electronica a invelisului de valenta a atomului de beriliu este 2s*2p°.
Ambii electroni sunt plasati pe orbitalul 2s sunt sunt imperecheati:

Be |1]

252 2p°
Pentru formarea covalentelor este nevoie, insa, de electroni decuplati. Deaceea,
inainte de formarea legaturii, atomul de beriliu trece in stare excitata, in care
electronii de pe subnivelul 2s se decupleaza si unul din ei trece pe unul din cei trei
orbitali vacanti ai subnivelului 2p: g e [1 ¥

2s! 2p!
Respectiv, cele doua legaturi ale beriliului cu clorul é)unt diferite, asa cum una din ele
se realizeaza prin contopirea orbitalului s ai Be cu orbitalul p al clorului, iar a doua
legitura rezultd din contopirea orbitalului p ai Be cu orbitalul p al clorului. In
realitate, insa, ambele legaturi sunt absolut identice (lungimea, trainicia). Acest lucru
se explica prin hibridizarea orbitalilor atomici, care consta in nivelarea,
echivalarea lor.



Hibridizarea este redistribuirea orbitalilor de
diferitd forma si energie ai unui atom cu formarea
orbitalilor echivalenti (dupa forma si energie) — a
orbitalilor hibrizi:

Forma unui orbital hibrid




Deci, inainte de formarea legaturii, orbitalii atomici ai beriliului se hibridizeaza. La
hibridizare participa un orbital de tip s si un orbital de tip p si rezulta doi orbitali hibrizi

de tip sp: .‘
+ LV
O -9

Orbitalii hibrizi de aranjeaza in asa mod incit unghiul dintre legaturile Be — CI formate

este de 180°: ’ ‘

Locul contopirii
cu orbitalii p ai atomilor de clor

1 orbital s + 1 orbital
g p % 1800

2 orbitali hibrizi de tip sp
Ca rezultat molecula primeste o congiguratie geometrica liniara:
180°

o ¥ o U

o - o




2. Molecula de BCl Configuratia electronica a invelisului de valenta a atomului de
bor este 2s*2p’. In a§a stare atomul de bor poseda un singur electron decuplat,
insuficient pentru formarea a trei covalente cu atomii de clor:

B [t [1

252 2p!

Deci, la fel ca si in cazul precedent, atomul de bor trece in stare excitatd, in care
electronii de pe subnivelul 2s se decupleaza:

B* || [
2s! 2p?
Identic cazului precedent, cele trei legaturi formate trebuie sa fie diferite (doua de

tip p — p si una de tip s — p) dacd nu ar avea loc procesul de hibridizare. La
hibridizare in acest caz participa un orbital de tip s si doi orbitali de tip p, rezultind

trei orbitali hibrizi de tip sp”:
-Q

O oo O
Q)




Locul contopirii
cu orbitalii p a1 atomilor de clor

1 orbital s + 2 orbitali p 3 orbitali hibrizi de tip sp?

Orbitalii hibrizi de aranjeaza in asa mod incit unghiul dintre legaturile B — CI
formate este de 120°, iar molecula primeste o congiguratie geometrica planard, in
plan reprezentind un triunghi echilateral:




3. Molecula de CC1A4. Configuratia electronica a invelisului de valenta a atomului de
carbon este 2s*2p®. In asa stare atomul de carbon poseda doi electroni decuplati,
insuficienti pentru formarea a patru covalente cu atomii de clor:

c [t [1]]
2s? 2p?
Deci, atomul de carbon trece in stare excitata, in care electronii de pe subnivelul 2s
se decupleaza:
c |t [t
25! 2p3

In acest caz la hibridizare in acest caz participa un orbital de tip s si trei orbitali de
tip p, rezultind patru orbitali hibrizi de tip sp?:

°2 '3
QO 9

-9
oo o




1 orbital s + 3 orbitali p 4 orbitali hibrizi de tip sp®

Molecula formatd posedd o configuratie tetraedrica, unghiul dintre legaturi
alcatuind 109°28’:




4. Molecula de PC15. Configuratia electronica a invelisului de valenta a atomului de
fosfor este 3s°3p3. In asa stare atomul de fosfor poseda trei electroni decuplati,
insuficienti pentru formarea a cinci covalente cu atomii de clor:

Pt [Tt
352 3p’
Deci, atomul de fosfor trece in stare excitata, in care electronii de pe subnivelul 2s se
decupleaza si unul din ei se plaseaza pe unul din orbitalii 3d vacanti:

P* T it

3s! 3p’ 3d!
In acest caz la hibridizare participi un orbital de tip s si trei orbitali de tip p si un
orbital de tip d, rezultind cinci orbitali hibrizi de tip sp3d, iar molecula poate primi
o configuratie de piramida tetragonala (unghiurile dintre legaturi atit in plan cit si
in spatiu fiind de 90°) sau de bipiramida trigonala (unghiurile dintre legaturi in
plan - 120° si in spatiu de 90°):




5. Molecula de SF . Configuratia electronica a inveligului de valenta a atomului de
sulf este 3s23p*. In a§a stare atomul de sulf poseda doi electroni decuplati, insuficienti
pentru formarea a sase covalente cu atomii de fluor:

S [N [MT]!
3s? 3p?
Deci, atomul de sulf trece in stare excitatd, in care se decupleaza atit electronii
subnivelului 3s, cit si o pereche de electroni de pe subnivelul 2p, care se plaseaza pe
orbitalii 3d vacanti: _,
s [t [Tt it

3sf 3p’ 3d?
Deci la hibridizare participa un orbital de tip s si trei orbitali de tip p si doi orbitali
de tip d, rezultind sase orbitali hibrizi de tip sp3d®, iar molecula poate primi o
configuratie de piramida pentagonala (unghiurile dintre legaturi in plan - 72° si in
spatiu de 90°) sau de bipiramida tetragonald, numita octaedru (unghiurile dintre
legaturi atit in plan cit si in spatiu fiind de 90°):




6. Molecula de IF . Configuratia electronica a invelisului de valenta a atomului de

iod este 5s*5p°. In asa stare atomul de iod posedd un singur electron capabil sa

formeze o covalenta: 1 [f] K
5

5s? 5p

Deoarece valenta iodului in acest compus este VII, perechile de electroni de pe
subnivelul 5s si 5p se desperecheaza: .
ot Lttt Lt

551 5p° 5d°

La hibridizare participa un orbital de tip s si trei orbitali de tip p si trei orbitali de
tip d, rezultind sapte orbitali hibrizi de tip sp3d?3, iar molecula poate primi o
configuratie de piramida hexagonala (unghiurile dintre legaturi in plan - 60° si in
spatiu de 90°) sau de bipiramida pentagonald (unghiurile dintre legaturi in plan -
72° si in spatiu de 90°):




7. Molecula de NH_. In molecula de amoniac legitura chimici se realizeazi prin
trei covalente intre atomul de azot si trei atomi de hidrogen. Configuratia electronica
a invelisului de valentd a atomului de azot este 2s22p3. In asa stare atomul de oxigen
poseda trei electroni necuplati capabil sa formeze trei covalente:

N O e

2s? 2p3

S-a stabilit cd molecula de amoniac poseda o configuratie tetraedrici, ceea ce
corespunde unei hibridizari de tip sp?® a orbitalilor atomici ai azotului. Deeci, la
hibridizare participa toti orbitalii atomici ai invelisului de valenta,
chiar daca ei sunt ocupati cu electronmi neparticipanti la legatura,
deoarece st acesti orbitali necesita o aranjare spatiala. Asa dar, molecula
de amoniac poseda o structura tetraedrica: in trei virfuri ai tetraedrului se
pozitioneaza atomii de hidrogen, in al patrulea - se pozitioneazd o pereche de
electroni neparticipanti la legatura. Ca rezultat tetraedrul va fi deformat si unghiul
dintre legaturi va fi mai mic decit cel tetraedric (107°):




8. Molecula de H,O. In molecula de api legitura chimici se realizeazi prin doui
covalente intre atomul de oxigen si doi atomi de hidrogen. Configuratia electronica a
invelisului de valenti a atomului de oxigen este 2s22p*. In asa stare atomul de oxigen
poseda doi electroni necuplati capabil sa formeze doua covalente:

O Iy [Nt

2s? 2p*

S-a stabilit cad molecula de apa la fel poseda o configuratie tetraedrica, ceea ce
corespunde unei hibridizari de tip sp?® a orbitalilor atomici ai oxigenului. Deci, la
hibridizare participa toti orbitalii atomici ai invelisului de valenta. Asa dar, molecula
de apa poseda o structura tetraedrica: in doua virfuri ai tetraedrului se pozitioneaza
atomii de hidrogen, in celelalte doua virfuri se pozitioneaza perechile de electroni
neparticipante la legatura. Ca rezultat tetraedrul va fi si mai mult deformat si unghiul
dintre legaturi fiind de 104°5":




Pentru a stabili tipul hibridizarii si, respectiv, forma spatiala a
moleculei, se procedeaza in urmatorul mod:

1. Se gdseste atomul central, pentru care se stabileste structura invelisului
de valenta;

2. Se stabileste valenta atomului central, pentru a stabili numarului de
electroni necuplati, care vor participa la formarea legaturii chimice;

3. Daca numarul de electroni necuplati este mai mic decit valenta, se scrie
repartizarea electronilor in starea excitata;

4. In dependenti de tipul orbitalilor participanti la formarea legiturii se
stabileste tipul de hibridizare, tinind cont si de orbitalii neparticipanti la
legatura de pe nivelul de valenta;

5. Dupa tipul de hibridizare se stabileste forma pe care o ocupa in spatiu
molecula formata.



Relatia tipul de hibridizare — forma spatiala

) Unghiul
Tipul de L. .
L Forma geometrica dintre Exemple
hibridizare - .
legaturi
Sp liniara 180° BeCl,
sp* planari - triunghiulara 120° BCl,
sp’ tetraedricd 109,5° CH,
piramida patrulatera 90°
sp’d Pipira.midév 90°; 120° PCI,
triunghiulara
iramida pentagonala 90°; 72°
3 P SF
P octaedrica 90° 6
o’ Pi.rami.dévhexagonalé V 90°; 72° IF
bipiramida pentagonala |  90°; 72° /




Pentru a stabili tipul de hibridizare in moleculele poliatomice se folosesc

formulele electronice ale acestora. De exemplu, formula electronici a
acidului sulfuric este:

Atomul central este sulful, care formeaza patru covalente cu atomii de
oxigen vecini (doud prin mecanism de schimb si doud dupa mecanism

donor-acceptor). Pentru patru covalente corespunde tipul de hibridizare
sp3 si o geometrie tetraedrica a moleculei.



Tipuri de legaturi covalente

Legaturile o sunt legaturi simple la care pot sa participe:
vorbitali atomici s (OA s - OA s), legatura din molecula de H — H:

vorbitali de tip p (OA p — OA p), legatura din molecula halogenilor X — X:
vorbitali de tip s si p (OA s — OA p) in molecula hidracizilor H-X:

vorbitali de tip p si d (OA p — OA d, suprapunere printr-un singur lob) in unele
halogenuri ale metalelor tranzitionale:




Legaturile ot se intalnesc in legaturi duble sau triple, dupa cum atomii sunt legati
de doua sau trei perechi de electroni, se formeaza din orbitali atomici de tip p, d, f,
care se suprapun concomitent prin cate 2 lobi, intr-un plan perpendicular pe planul
legaturilor o:

Aceste legaturi sunt rigide, impiedica rotirea atomilor in jurul axei
nucleare a legaturilor o si sunt mai slabe decat legaturile o.



Legaturile 6 sunt mai rar intalnite, se formeaza prin suprapunerea concomitenta a
cate 4 lobi ai orbitalilor atomici care pot proveni de la:

v/2 orbitali d;

v/un orbital d si unul f;

v/2 orbitali f.

Suprapunerea orbitalilor d de tip 6




3.2.2. Teoria (metoda) orbitalilor moleculari

In acest model se porneste de la existenta orbitalilor electronici
atomici, care odata cu apropierea atomilor si stabilirea interactiunilor de
diferite naturi, isi modificaA forma si energia pentru a forma orbitali
electronici moleculari.

Molecula de hidrogen reprezinta cazul cel mai simplu al combinarii liniare
a functiilor de unda ale orbitalilor atomici 1s a doi atomi de hidrogen H_ si
H, (W si W ). Prin insumarea functiilor de unda a orbitalilor atomici se
obtine orbitalul molecular de legatura (OML) sau liant:
=CW¥Y+CW,
Prin scaderea functiilor de unda a orbitalilor atomici se obtne orbitalul
molecular de antllegatura (OMAL):
=CW¥ -C ¥,
Cei doi coeficienti de contrlbu’gle C §1 C sunt identici in cazul moleculelor
homonucleare, cum este cea de hldrogen



Prin contopirea a 2 OA de tip s rezulta 2 OM:

vun OM de legatura o_ (cu energie mai joasd) — prin suprapunerea OA de acelas
semn;

vun OM de antilegatura 08* (cu energie mai ridicata) - prin suprapunerea OA de

semn contrar.

OM de anl]legatllra o*

Energie
—_—

q+< >—«~o

Numadrul efectiv de legaturi realizate de atomi in molecula reprezinta ordinul
(gradul) de legatura sau multiplicitatea legaturii, care este data de
diferenta numarului de electroni din OML si OMA, impartita la 2:

n_ni(
2

4._

—->

OM de legatura O

M =



Molecula de hidrogen H,

EA /‘\E
H H, H
15-AQ e e 15-AO
MO
2—0
M=——=1



Ioni moleculari de hidrogen H " si H

E E % 2
H Hy H* H H,; H
— O + o*
15-AO + m— 15-AO 15-AO -% + 15-AO
+ Ccn %‘ Oca
MO MO
- 2—1
7 e N ="—0



Molecula de heliu He,
E A\ Al:
He ch He
15-AO b= et 15-AO
=
MO

Un asemenea aranjament al electronilor pe OM nu
aduce cistig in energie, deci, asa o molecula nu
exista.



Diagrama energetica a OM pentru
molecula de Li, (in stare de vapori!!!)

E E N
Li Li, Li E o*(2s)
e
25-A0 ffom et 25-A0
v 2s 2s
=+ o
. o(2s)
15-AO e Fd 15-A0 Li Li Li
2—0
% Ten M —_— —- = 1
MO 2




Diagrama energetica a OM pentru
molecula de Be, (in stare de vapori!!!)

o(2s)
Be Be, Be

Calculul gradului de legatura (M = 0) arata ca asa o
molecula nu exista.



Pentru elementele din perioada a 2-a apar doua subnivele pe nivelul 2: un orbital 2s

si trei orbitali 2p (p_, p,p, ).
La contoplrea a cite patru OA de la fiecare atom rezulti opt OM, dintre care cite 4 de

legatura si, respectiv, de antilegatura.
Orbitalii atomici 2s formeaza orbitali moleculari de tip o :

Orbitalii p_deoarece se contopesc de-a lungul axei de legatura formeaza la fel OM de
tipo
px

Orbitalii p, si p_se suprapun de-a lungul axei perpendlculare pe axa de legatura si
formeaza, respectlv orbitali moleculari de tip 7t - T §1 L

p,2.) p,p.)




Schema aranjarii orbitalilor moleculari
E A

g — —
.....




Diagrama energetica de formare a OM in molecula de F,

A a*2p)
E

e 4

cl2p)

o
-
t_a

ars)




Diagrama energetica de formare a OM in molecula de O,

Molecula poseda

E A " (2pJ proprietati
paramagnetice
i —
2p 2p
al2p)
8—4
M=——=2
2
2s 2s
o(2s)
0 0, 0




Diagrama energetica de formare a OM
pentru elementele usoare plasate la inceputul perioadei I1

A
ox(2p)
o s el
. o*(2p) c*(2p) _,.-"
z .
S
S
=
n*(2p) nx(2p) n*(2p)
c(2p) G(2p)
VJ‘
w(2p) n o =(2p) n(2p)
o(2p)
G*(2s) O¥2s) e
c*(2s)
Gf 2"} ‘~.~~.~
§.~~ c
G(2s) G(2s)
[ > [ >
Interactiunea OM G Interactiunea OM G*




Diagrama energetica a OM pentru
molecula de B_ i C, (faza gazoasa!!!

o 4 oy A o"(2p
B B
)4 (5]
5 =
n*(2p,) ®~*(2p.) = n*(2p,) =*(2p.)
o(2py) o(2py)
2p,) 2 ®(2p,) =®(2p.)
n(2py) n(2p;) 47 p,. P 6— 2
c'(2s) M= —=1 c"(2s) M= —=2

¥ - e 2

¢l
cl2s) alls)

B,




Diagrama energetica a OM pentru molecula de N,

A c*(2py)

Energie

n*(2py) n*(2p.)

F

c(2s)




Schimbarea pozitiei OM ai elementelor perioadei 11
la trecerea de la elementele usoare spre cele mai grele

A
& — o
5 o (2p) el TS
z T —
5 .."'0..—~--.
i — T —_— o*(2p)
o(2p) ——
-~.__..— .......... e ... —'-—*— 4 %" (2p)
----- +,
x(2p) + + ------ +*_ _’_‘_ ......... -’—{- -f—}—:. .
"o He gk 4 s
P LI A - oo
5 2 S S e
o(2s) ‘H‘ .............. _*+ .........
e T e 0" (2s)
--------- .
------ +H o oe
B, (2 N? O ’-3



Formarea orbitalilor moleculari

in molecule heteronucleare

Z

AO

AC

E

CO

MO

OA

AO




Molecula de apa
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Ionul OH"
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Radicalul -OH

H OH- O
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3.3. Proprietatile covalentei si a substantelor
cu legatura covalenta

AN

este rigida, deoarece atomii legati covalent ocupa pozitii
fixe;

este orientata in spatiu;
este saturata, neputindu-se forma in numar nelimitat;

este puternica;

NN KX

se polarizeaza (datorita diferentelor de dimensiuni si
electronegativitatii). Polaritatea creste odata cu cresterea
diferentei dintre electronegativitatile atomilor.



v Substantele covalente (moleculare) se prezinta in toate cele
trei stari de agregare. Multe din ele sunt gaze sau lichide
usor volatile. In general au puncte de topire si de fierbere
mai mici decit ale substantelor ionice (exceptie - diamantul,
grafitul).

v Solubilitatea lor este determinata de natura legaturii. Astfel,
substantele polare se dizolva in solventi polari (ex. apa), iar
substantele nepolare se dizolva in solventi nepolari (ex.
uleiul se dizolva in benzina si nu in apa).

v/ Solutiile substantelor polare conduc curentul electric (sunt
electroliti), cele ale substantelor nepolare fiind
riu-conducatoare de electricitate (neelectroliti).



Proprietatile substantelor cu legatura covalenta depind in mare masura de
tipul retelei cristaline. De exemplu este stiut faptul ca modificatiile
aloropice ale carbonului — diamantul si grafitul — posedd proprietiti

diferite:

DIAMANT

GRAFIT

- punct de fierbere ridicat (p.f. > 3500°C)

- punct de fierbere ridicat; este in stare
solida chiar la 4100°C

- duritate : cea mai marel( (scara Mohs) =
utilizat ca abraziv, la decuparea sticlei
(legaturi puternice intre toti atomii)

- duritate : 1 (scara Mohs) - planele paralele
de atomi legate prrin forse slabe aluneca,
cliveaza= lasa urme pe hartie (mina de
creion), este onctuos

- densitate : 3,5 g/cm’

- densitate : 2,2 g/lcm’

- izolant electric si termic (nu are electroni
mobili)

- conduce curentul electric (electronii mobili
din planurile paralele feuillets) si cdldura

- incolor, transparent, stralucitor

- opac, de culoare neagra

- insolubil in toti solventii

- insolubil in toti solventii

- reactivitate chimica foarte scazut (practic
inert)

- mal reactiv decat diamantul

Diamant

Grafit




Lungimea legaturii care este egalda cu distanta
interatomica (internucleara) si depinde de multiplicitatea
legaturii. Cu cit este mai mare multiplicitatea, cu atit
interpatrunderea orbitalilor atomici este mai mare si,
respectiv, lungimea legaturii este mai mica:

Legatura d(A) Legatura d(A)
Molecula A-A C-C 1.54 N-N 1,47
homonucleara A=A C=C 1.42 N=N 1.25
A-A A=A C=C 1,21 N=N 1.09
Molecula A-B C-N 1,47 N-O 1.36
heteronucleara A=B C=N 1,22 N=0 1,22
A-B A=B C=N 1,115 N=0O 1.06




Energia E , necesara pentru a rupe legatura dintre atomi si ai
indeparta unul de altul la distanta la care ei nu mai
interactioneaza, se numeste energie de legatura. Pentru
moleculele biatomice, energia de legatura se determina ca
energia de disociere a moleculei in atomi si poate fi
determinata experimental.

De exemplu, in molecula de hidrogen energia de legitura este
egala cu energia degajata in rezultatul formarii moleculei H,
din doi atomi de hidrogen:

H+H—H, +432kdJ
Aceeasi energie se consuma pentru a rupe legiatura dintre
atomi in molecula de hidrogen:

H —H+H-432kdJ



Cu cit este mai mare energia de legatura, cu atit legatura este mai
trainica.

Legdatura se socoate trainica sau puternicd, daca energia ei1 depaseste
valoarea de 500 kJ/mol (de exemplu, 942 kJ/mol pentru N,), 1ar slaba — daca
energia el este mai mica de 100 kJ/mol (de exemplu, 69 kJ/mol pentru NO,)).
Daca in rezultatul interactiunii atomilor se degaja o energie mai mica de 15
kJ/mol, se spune, ca legatura nu se formeaza, se observa doar o interactiune
intermoleculara (de exemplu, 2 kJ/mol pentru Xe ). Trainicia legaturii de
obicel se micsoreaza odata cu cresterea lungimii el.

HF | HCI HBr HI
Lungimea legaturii, pm 92 128 141 160
Energia legaturii, kJ/mol | 565 | 431 364 217

Legatura | Energia, kJ/mol | Legatura | Energia, kJ/mol
C-C 343 C-0 351
C=C 615 C=0 711
C=C 812 C=0 1096




4. LEGATURA METALICA

Metalele se deosebesc fundamental de celelalte substante, atit sub forma

elementara cit si sub forma de combinatii, principalele lor proprietati fiind:

¢ conductibilitate electrica mult mai mare decat a celorlaltor
substante si deosebitd prin natura ei: trecerea curentului electric prin
metale se face fara transfer aparent de masa;

v conductibilitatea termica a metalelor este mult mai mare decat a
celorlaltor substante;

v/ metalele sunt practic total opace, nepermitand trecerea luminii
nici prin foite foarte subtiri;

v metalele au luciu, datorita reflectarii aproape totale a luminii. Din
aceasta cauza majoritatea metalelor au culoarea alb-cenusie, exceptie
facind Cu si Au, care absorb in domeniul lungimilor de unda
corespunzatoare culorilor albastru, respectiv verde, de unde coloratia
lor roscata, respectiv galbena;

v metalele au rezistenta mare la solicitarile mecanice dar sunt
totusi deformabile. Ele sunt maleabile (pot fi trase in foi) si ductile (pot
fi trase in fire subtiri).



Teoria gazului electronic
(Drude si Lorenz, 1900)

Toti electronii sau cea mai mare parte din electroni se comporta ca un gaz
de electroni comuni, in care este scufundata reteaua formata din ioni
pozitivi:

v of S TRNGLT . % TR
2
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Teoria benzilor de energie
(Fermi, Sommerfeld, Bloch, Brillouin)

E
E
Banda de conductie
e ! L ]
EG Banda Banda interzisa
interzisa
v
E,
Banda de Valenta Izolator Semionductor Conductor




6. INTERACTIUNI INTERMOLECULARE

Forte van der Waals

Faptul ca gazele compuse din atomi (He, Ar, Ne etc.) sau din molecule
nepolare ca H,, N, O,, F, Cl,, etc. se lichefiaza si cristalizeaza la
temperaturi joase dovedeste ca intre molecule exista forte de atractie slabe,
cunoscute sub denumirea de forte van der Waals.

Baza fortelor van der Waals o alcatuesc fortele de atractie electrostatica
dintre electronii si nucleele unei molecule cu nucleele si electronii altei
molecule. La o anumitd distantd dintre molecule fortele de atractie si
respingere se echilibreaza reciproc, formind un sistem stabil.



Legatura de hidrogen

Proprietatile unor lichide nu pot fi explicate decat acceptand ca moleculele
lor sunt asociate, prin forte slabe, in forme ca (HF) , (H O) , (CH OH)_ etc.
Toate aceste molecule asociate con’gln hidrogen, 1egat de un element putermc
electronegativ (F, O, N sau mai rar Cl). Legatura se face prin atomul de
hidrogen, de unde provine si denumirea legiturii — legatura de
hidrogen, iar formula generald a unei asemenea legaturi (intre doi atomi
electronegativi, X si Y) este: X — H...Y.




