PREFATA

CHIMIA este una dintre stiintele fundamentale ale naturii.

Avand ca obiect de studiu substantele care intrd in alcdtuirea corpurilor
precum si fenomenele prin care aceste substante se transforma in altele, chimia
permite atat cunoasterea lumii care ne inconjoara cat si transformarea ei.

De aceea, chimia este intalnitd in toate domeniile activitatii umane,
contribuind Tn mod direct la ridicarea pe o treaptd superioard a civilizatiei. Orice
progres realizat in domeniul chimiei se reflecta in cele din urma in Imbunatatirea
conditiilor materiale ale oamenilor. Nu existd ramurd a industriei care sd nu fie
legata de aplicatiile chimiei, majoritatea bogatiilor naturale fiind date in circuitul
productiv prin intermediul chimiei.

Generalizarea in productie a cercetdrii chimice si biochimice ce se vor
obtine revine si actualei generatii de studenti care trebuie sd-si insuseasca temeinic
cele mai noi cuceriri ale stiintei §i tehnicii In domeniul specialitatii lor. Ei trebuie
sd cunoasca bine natura, proprietdtile materiei vii s1 modul de transformare a
substantelor in organismele vii. Pentru aceasta, ne-am propus sa tratam 1In
prezentul manual notiunile fundamentale de chimie necesare studentilor din
primul an de studii de la facultatile nechimice cu profil biologic.

Manualul este conceput pentru acoperirea disciplinei ,,Chimie’” din planul
de invatamant deci, la volumul determinat de numarul de ore afectat acestei
discipline. In consecintd, materialul este prezentat intr-un numar relativ redus de
pagini raportat la volumul imens de date informationale pe care ar trebui sa le
cuprinda. Pentru aceasta a fost necesar sa se apeleze si la fondul de cunostiinte
obtinute in liceu, pastrandu-se astfel continuitatea.

S-a pornit de la ideea de a forma la studenti o baza de cunostiinte teoretice
de chimie strans legate de necesitdtile practice ale cunoasterii organismelor vii.
Au fost selectate dintr-un vast material pe care il pune azi la dispozitie chimia
modernd, chimia anorganicd, chimia organicd, chimia analiticd si biochimia,
numai acele notiuni care, prezentate metodic, de la simplu la complex, permit
insusirea acestei discipline si intelegerea altor discipline, creand astfel premisele
ca viitorul specialist sd fie inarmat cu toate cunostiintele necesare pentru a putea
satisface cerintele productiei.

De asemenea, s-a urmarit ca prin intermediul acestui manual, sid se
formeze la studenti dorinta de a pune In practica cele studiate, de a lucra in
laborator, de a cerceta, de a fi pasionati pentru descoperirea noului, de a obtine
soiuri noi de plante cu randamente superioare, de a sti sd8 modifice metabolismul
plantelor pentru a le face mai rezistente la boli, la seceta, la ger.

Prin caracterul sdu complex, lucrarea este de un real folos studentilor de la
facultatiile agronomice (Agriculturd, Horticulturd) si de la sectiile de Biologie,
Ingineria ~ Mediului, = Tehnologia  Prelucrdrii  Produselor  Alimentare,
Agromontanologie etc precum si specialistilor care lucreaza in laboratoare si in
productia agricola.
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1. MOLECULE. LEGATURI CHIMICE

Notiunea de molecula a fost introdusa in chimie la incepu-tul secolului
trecut de Amedeo Avogadro pentru a explica legea lui Gay Lussac de combinare a
elementelor in stare gazoasa.

Avogadro considera ca moleculele sunt particulele cele mai mici in care se
pot diviza toate corpurile si care pot exista independent. Deci, orice substanta
simpld sau compusa este formatd din molecule care sunt ultimele particule la care
se poate ajunge prin mijloace fizice de descompunere. Aceste molecule, numite de
el integrate, pot fi divizate in doua sau mai multe particule mici pe care le-a numit
molecule elementare (atomii de azi).

Aceasta teorie a structurii moleculare a materiei nu a fost acceptata dintr-o
datd, Dalton i Berzelius considerand ca nu pot exista molecule formate din atomi
identici. Numai prin cercetarile chimistului italian S. Cannizzaro, la Congresul
international de la Karlsruhe (1860) s-a hotarat definitiv diferentierea notiunilor
de atom si molecula, asa cum le cunoastem azi. Moleculele sunt cele mai mici
particule dintr-o substanta care pdstreaza proprietatile substantei §i care pot
exista in stare libera. Ele sunt formate din atomi. Astfel, molecula de apa, este
alcdtuita din atomi de oxigen si hidrogen. Dacd se descompun moleculele de apa
in atomi, acestia vor avea proprietati cu totul diferite de ale apei.

Deci moleculele substantelor compuse (combinatiile chimice) sunt formate
din cel putin doi atomi diferiti.

Atomii sunt In continud miscare si ei se pot rupe din moleculele in care se
gdsesc pentru a se uni (combina) cu alti atomi ca sd formeze molecule noi.
Procesele de combinare a atomilor poartd numele de reactii chimice. Reactiile
chimice rezultd deci, din modul si tendinta diferitd a atomilor de a se grupa pentru
a forma molecule.

Formarea moleculelor din atomi are loc dupd anumite legitati descifrate in
parte incd de chimia clasica. Intre molecule se manifesta forte de atractie sau de
respingere. Datoritd actiunii acestor forte, substantele prezintd stdri de agregare
diferite.

Cunoscand compozitia chimicd a substantelor simple si compuse, se poate
preciza ca substantele simple sunt alcatuite dintr-un singur fel de atomi si
reprezintd forma de existenta a elementelor in stare libera (fierul, sulful etc.).

Proprietatile fizice si chimice ale moleculelor depind de felul atomilor
constituenti si a legaturilor chimice care i1 uneste.

Din timpurile cele mai indepartate s-a cdutat sa se explice felul si
intensitatea fortelor de legatura cu ajutorul cdrora sa se interpreteze proprietatile
substantelor compuse.

Berzelius (1812) a aratat cd toate combinatiile chimice se datoresc unei
atractii electrostatice intre atomi. Conform teoriei sale electrice sau dualiste,
existd doud feluri de elemente si anume, electropozitive si electronegative, din
care cauza se atrag. Aceastd conceptie nu diferd mult de conceptiile moderne
asupra compusilor ionici. Ea insd nu poate explica existenta moleculelor formate



din atomi identici ca H,, N, O, sau majotitatea compusilor organici care sunt
formati din atomi din aceeasi categorie a lui Berzelius (electronegativi).

Dumas (1834) a cautat sa explice aceste nepotriviri dand o noud teorie
numita teoria unitara, admitand ca un atom dintr-o categorie a lui Berzelius poate
fi inlocuit cu un atom din cealaltd categorie fara sa schimbe caracterul de
ansamblu al combinatiei. Aceasta inseamnd ca legatura dintre atomi in astfel de
compusi nu este de naturd electrostaticd ci se datoreste unor forte chimice ,,de
natura nedefinita” cum le-a denumit el.

Meritul de a interpreta pe baze electronice natura covalentd a legaturii
ionice revine lui W. Kossel, G.W. Lewis si A. Magnus (1916), iar G.N. Lewis si L.
Langmuir (1917) au explicat pe acleasi baze legdtura covalentd. Dupa zece ani
(1927) apare teoria mecanic-cuantica a covalentei elaboratd de W. Heitler si F.
London si dezvoltata de L. Pauling, J.C. Slater, F. Hund, E. Hiickel s.a.

Existd trei tipuri principale de legdturi chimice: legatura ionica
(electrovalenta), legdatura atomica (covalenta) si legatura metalica, la care se
adauga si alte tipuri de legaturi mai slabe intre molecule si anume: /legatura de
hidrogen si legdtura prin forte van der Waals. In toate tipurile de legaturi
chimice, fortele de legaturd dintre atomi sunt de origine electrica, electronii
periferici ai atomilor jucand rolul de baza. Realizarea legaturii se face prin
modificarea stdrii unuia sau mai multor electroni, adica prin transferarea totala sau
partiala a electronilor de la un atom la altul astfel incit, noua aranjare a
electronilor sa dea nastere la un sistem mai stabil, energia moleculei fiind mai
mica decat suma energiilor atomilor componenti luati individual.

Deci, descrierea unei legaturi intr-o molecula consta in studiul noii
distributii a electronilor periferici ai atomilor ce se unesc.

1.1. LEGATURA IONICA (ELECTROVALENTA)
1.1.1. Teoria lui Kossel (1916)

Conform acestei teorii, atomii tind sa piarda sau s castige electroni pentru
a capdata o structurd electronica stabila de tip gaz rar, iar ionii formati se atrag pe
baza legii lui Coulomb formand combinatii ionice. Elementele ai caror atomi
cedeaza electronii de valenta, devenind ioni pozitivi, sunt situate In partea stanga a
sistemului periodic, 1n primele grupe (metale alcaline etc.). Ele au
elctronegativitati mici si prezintd un potential de ionizare mic. Elementele cu
electronegativitati mari ai cdror atomi primesc electroni devenind ioni negativi se
gasesc in partea dreapta a sistemului (nemetalele-halogenii).

Exemplificand formarea legaturii ionice la NaCl, se poate ardta ca are loc
transferul unui electron de la Na la Cl urmat de atractia electrostatica dintre ionii
de Na" si CI” formati:



Na-le - Na'
Cl+1le - CI
Na'+CI'> Na'Cl

Valenta ionilor in cazul combinatiilor ionice este datd de numarul de
electroni cedati sau acceptati de atomul neutru.

Legatura ionica nu este o legatura rigida, fiecare ion pozitiv este Tnconjurat
de ioni negativi si invers. Pozitia ionilor unii fatd de altii nu este fixa. In stare
topitd sau in solutii, ionii se misca liber, independenti. In stare solidd ei sunt
asezati in mod regulat forménd retele cristaline ionice. La aceste substante nu se
poate vorbi de molecule ci de perechi de ioni (NaCl prezintd si in stare gazoasa
perechi de ioni).

Combinatiile ionice se deosebesc de alte tipuri de combinatii prin
proprietdtile lor. Sunt substante solide, au punctul de topire ridicat (NaCl se
topeste la 801°C) si conduc curentul electric in topiturd si solutie deoarece in
aceste conditii se desfac in ioni. De aceea, substantele ionice se mai numesc si
electroliti.

Ionii sunt in general mai stabili decat atomii din care provin. Stabilitatea
scade Tnsa pe masura ce creste diferenta dintre numarul sarcinilor nucleare (Z) si
numadrul de electroni din invelis. De aceea, cei mai stabili sunt ionii pozitivi
monovalenti, apoi, mai putin stabili sunt ionii di- §1 respectiv trivalenti, iar ionii
tetravalenti, acolo unde existd, sunt cei mai instabili. Dintre ionii negativi cei mai
stabili sunt ionii monovalenti in timp ce ionii bi- $i trivalenti nu se gdsesc decat in
stare solida.

Conceptia lui Kossel a rdmas valabila si azi fiind confirmatd de numeroase
date experimentale.

Tinadnd seama de tendinta atomilor de a ceda, respectiv a primi electroni
pentru a forma configuratii stabile, se poate generaliza si prezenta urmatoarea
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electronica:

1s* = ns” np® — ns* — ns” np°® nd'’
(He) (Gazrar) (Dublet) (18 electroni)

De exemplu Li*(1s%) cel mai stabil, apoi Na'(He, 2s22p6), sau CI'( Ne,
35%3p%), urmeazd Sn”'( Kr, 55°4d"") sau Pb>"( Xe, 65°5d'°4/'*) cu configuratie de
dublet pe ultimul strat si in sfarsit Ag'( Kr, 4d") sau Cu'( Ar, 3d") cu
configuratie de 18 electroni, in care celor 10 electroni 4d respectiv 3d 1i se adauga
cei 8 electroni 4s” 4p° respectiv 3s” 3p°.

Principalii factori care determina natura legaturii chimice in general si deci
a legdturii ionice sunt: energia de ionizare, afinitatea pentru electroni,
dimensiunea si valenta ionilor precum si polarizabilitatea lor, adica proprietatea
ionilor de a-si deforma invelisul electronic sub influenta sarcinilor de semn opus.

Energia de ionizare a atomilor (sau potentialul de ionizare) exprimata in
electroni volti eV/atom sau electron, a fost definita ca fiind energia ce se consuma
pentru scoaterea din atom a unuia sau mai multor electroni. Aceastd marime
determinatd cu precizie prin metode spectroscopice, scade in grupe de sus in jos



pe cand sarcina nucleara a atomilor, respectiv numarul atomic Z, creste. Cu unele
exceptii explicate prin structura electronicd a atomilor, energia de ionizare creste
in perioade, cele mai mari valori gasindu-se la gazele rare.

Afinitatea pentru electroni reprezintd energia care se degaja cand atomul
unui element primegste un electron in stratul sau de valenta, devenind ion negativ.
Masuratorile arata ca cele mai mari afinitati le au halogenii, iar metalele alcaline
nu au afinitate pentru electroni.

Fiecare ion considerat ca o sferd, prezintd un camp electrostatic, repartizat
uniform in toate directiile spatiului. Energia de interactiune electrostatica intre

ioni pentru formarea unei perechi de ioni de tipul Na'CI” este dati de relatia:

2
e

E=—— (2.1)
in care e este sarcina electrica elementara, iar » distanta dintre cen-trele ionilor.
Daca razele relative ale 1onilor, deci dimensiunile acestora, sunt mai mici atractia
dintre ioni va fi mai mare.

Din relatia de mai sus rezultd cd numarul sarcinilor electrice ale ionilor
poate influenta favorabil energia de legdturd sau energia de retea in cazul
substantelor ionice in stare cristalina.

Substantele cu legdturd ionica prezintd mare importantd In chimia
analitica, deoarece toate reactiile care au loc in analiza calitativd si cantitativa
(volumetrica si gravimetricd) se bazeaza pe reactii Intre ioni.

1.2. LEGATURA COVALENTA

1.2.1. Teoria electronica a lui G.H. Lewis (1916)
si I. Langmuir (1919)

Majoritatea substantelor in stare moleculard existente in naturd, cum sunt
moleculele organice, nu se formeaza prin cedare-captare de electroni asa cum se
formeaza bazele si sdrurile (combinatiile ionice). Ele nu conduc curentul electric
deoarece au moleculele alcatuite din atomi puternic legati printr-un alt tip de
legaturd mai stabila decat legatura ionicd si care poartda numele de /egatura
covalenta sau atomica. Formarea legdturii covalente se realizeaza prin punerea in
comun de catre ambii atomi a unor perechi de electroni din stratul de valentd
astfel Incat fiecare atom sa-si formeze un dublet sau un octet stabil. Ca exemplu se
da formarea moleculelor de hidrogen, clor si acid clorhidric (electronii ambilor
parteneri de legatura se reprezinta diferit pentru a scoate mai bine in evidenta
participarea ambilor atomi la formarea perechii de electroni de legatura):

H-+<xH—>H-<H

X X

x%lxﬁ-.b.l — « Clx Ob.l:

X X

H.+xClx—> H «xClx

X X X X



in cazul moleculelor de H, si Clp, perechea de electroni de legatura
apartine in mod egal ambilor atomi, in timp ce la HCI apartine mai mult clorului,
acesta avand electronegativitate mai mare decat hidrogenul. De aceea, legatura
covalentd in moleculele homoatomice (formate din acelasi fel de atomi) s-a numit
nepolara, in timp ce in moleculele heteroatomice (formate din atomi diferiti-HCl),
polara.

In timp ce combinatiile ionice se formeazi din atomi electropozitivi si
electronegativi, combinatiile covalente se formeaza din atomi avand acelasi
caracter electrochimic. Datoritad insd diferentei de electronegativitate dintre atomii
ce compun moleculele heteroatomice, acestea formeaza dipoli electrici. Produsul
dintre sarcina electrica si distanta dintre cei doi poli poartd numele de moment
electric p sau dipolmoment:

p=er (2.2)
si se exprima in Debye (D) (1D = 10?° u.e.s.m).

Molecula de apad are momentul electric p = 1,84 D dovedind structura sa
unghiulard (<= 104°30°):

H
N
O—H

S-a convenit ca perechea de electroni de legaturd sd se reprezinte printr-o
liniutd numitd liniuta de valenta (H-Cl). Valenta elementelor in astfel de
combinatii este data de numarul de perechi de electroni pusi in comun. Astfel,
azotul este tricovalent in molecula sa (N;).

Electronii care nu iau parte la legaturi se numesc electroni neparticipanti.
Acesti electroni se pot reprezenta fie prin puncte, fie prin liniute: :N=N:.

Tendinta de a forma octetul prin punere in comun de electroni nu se aplica
riguros decat la elementele din perioada a 2-a (Be, B, C, N, O, F) deoarece stratul
de valenti poate contine maxim 8 electroni. Incepind de la perioada a 3-a,
elementele pot forma combinatii covalente cu participarea a 10, 12, 14 sau chiar
16 electroni datoritd existentei orbitalilor d disponibili (PCls, SClg).

Spre deosebire de legatura ionica, legatura covalentd este orientatd in
spatiu. Atomii sunt legati rigid intre ei si la distante precise unii de altii. In cazul
moleculelor cu mai mult de doi atomi, acestea se caracterizeaza prin unghiuri
constante intre directiile de legatura.

Prezenta unei polaritdti Tn moleculele covalente inseamnd in realitate
prezenta in aceste molecule, in mod partial, a legdturii ionice, datorita atractiei
electrostatice dintre dipoli.

1.2.2. Combinatii complexe. Teoria coordinatiei.

Exista foarte multe substante in care perechea de electroni de legatura
provine de la acelasi atom.



Astfel molecula de BF; avand sextetr in loc de octet electronic, este
acceptoare de electroni in timp ce molecula de NHj, avand octet electronic, este
donoare de electroni datorita perechii de electroni neparticipanti. De aceea,
trifluorura de bor da cu amoniacul combinatia H;N-BFj;. Intre atomii de azot si bor
se stabileste o legaturd coordinativa, identicd celei covalente in care cei doi
electroni de legatura provin de la acelasi atom (azot). Pentru acest motiv atomul
de azot este donor de electroni, iar atomul de bor acceptor de electroni. In acelasi
timp apare o polaritate pozitiva la atomul de azot si negativa la atomul de bor:

H:N: + BF; > H;N°——"BF;

Legatura coordinativa se reprezintd de obicei printr-o sdgeatd indreptata de
la atomul donor catre cel acceptor, omitandu-se sarcinile formale ce indica
polaritatea:

H;N — BF;

In timp ce legitura covalenta obisnuita are loc prin unire de atomi si duce
la formarea de combinatii simple, legatura coordinativa se produce prin unire de
molecule si duce la formare de combinatii complexe, numite si combinatii de
ordinul II. Ase-menea combinatii depagesc cu mult numarul combinatiilor simple
si ele capatd importanta teoretica si practica din ce n ce mai mare.

Prima teorie asupra combinatiilor complexe care a raspuns afirmativ
rezultatelor experimentale a fost datd de A. Werner (1893) si poartd numele de
teoria coordinatiei. Conform acestei teorii, unii atomi dispun pe langa valentele
lor principale s1 de un anumit numar de valente secundare cu care formeaza
legaturi chimice distincte. In jurul unui atom central sunt legate sau coordinate
prin aceste valente un anumit numdr de ioni sau molecule numite /iganzi sau
adenzi care formeaza ,,prima sfera de coordinatie’” notata prin paranteze patrate:

K3[F€(CN)6]; [CU(NH3)4]SO4, [CO(NH3)6]C13

Ionii din afara parantezei patrate constituie ionii din sfera a doua, iar
sarcinile lor neutralizeaza sarcinile ionului complex. Numarul de liganzi care pot
fi coordinati se numeste numar de coordinatie.

Teoria lui A. Werner avea un caracter limitat deoarece nu putea explica
natura valentelor ,,secundare” prin care erau legati liganzii de atomul central.
Numai dupa elaborarea de catre Lewis a teoriei electronice (vechi) asupra legdturii
covalente a putut fi creatd o teorie asupra naturii legdturii in combinatiile
complexe. Astfel, N.V. Sidgwich (1923) a extins la aceasta clasa de substante
teoria electrodinamica a lui Lewis considerand ca la formarea combinatiilor
complexe liganzii doneaza cate o pereche de electroni atomului metalic central cu
care formeaza legaturi covalente de doi electroni (ce provin de la acelasi atom)
numite legaturi coordinative. In cele mai multe cazuri s-a observat ci numdrul de
electroni ai ionului central plus numarul de electroni donati de liganzi este egal cu
numarul de electroni ai gazului rar care urmeazad in sistemul periodic. Deoarece
existd totusi multe exceptii de la aceastd reguld, rezultd cd la formarea
combinatiilor complexe nu are un rol hotarator formarea unei structuri electronice
de gaz rar. De asemenea nu are un rol hotarator factorul steric in determinarea
numarului de coordinatie, adicd raportul dintre volumul atomului central si
volumul liganzilor, aga cum se credea pe timpul lui Werner.



Odata cu aparitia mecanicii cuantice au fost aduse contributii deosebite in
interpretarea legdturii coordinative utilizandu-se diverse metode mecanic-
cuantice. Acest fapt este cu atadt mai important cu cat unele combinatii complexe
cum sunt clorofilele si hemoglobinele au mare Insemnétate biologica.

1.2.3. Teoria mecanic cuantica a legaturii covalente

Teoria electronica clasica nu putea explica de ce la punerea in comun de
perechi de electroni se formeaza legaturi atat de trainice ca in molecula de azot
sau de diamant. Raspunsul cel mai corect l-a dat teoria mecanicii cuantice asupra
structurii atomului, extinsa de W. Heitler si F. London (1927) la molecula de
hidrogen, justificand riguros teoria semiempiricd a lui Lewis si ardtdnd sensul
fizic precis al liniutei de valenta.

Mecanismul formadrii legaturii covalente dupd mecanica cuantica este
urmatorul: ori de cate ori doi atomi se apropie unul de altul in spatiu pentru a
forma o moleculd, norii lor electronici (orbitalii atomici) se suprapun (se
intrepatrund) tot mai mult, interactiunile mutuale sporesc, electronii apartin in
masurd tot mai mare ambilor atomi, consolidand treptat legatura prin aparitia unor
forte de atractie care tind sa aduca protonii pana la distanta de echilibru stabil 7y
pentru care, energia potentiala a sistemului este minima (fig. 16).

Astfel, molecula ia nastere prin intrepatrunderea orbitalilor atomici, cu
formare de orbitali moleculari comuni ambilor atomi, ceea ce constituie legatura
covalenta.

Calculele efectuate de Heitler si London privind energia moleculei de H»
in functie de distanta dintre nuclee a ardtat ca trecerea electronilor de la un atom la
altul implica o variatie de energie. Calculele concordd perfect cu rezultatele
experimentale si ele aratd ca peste 90 % din energia de legaturd dintre cei doi
atomi provine din schimbul electronilor de la un nucleu la altul, pentru a nu spune
,,din punerea in comun a electronilor™".

Aceasta energie se numeste energie de schimb si se deosebeste de energia
rezultata din atractia electrostaticd, prezenta si ea dar in masurd mult mai mica.
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Figura 16. Variatia energiei potentiale a moleculei de H, in functie de distanta dintre atomii de
hidrogen.

Formarea orbitalilor moleculari. Principiile de la care au plecat Heitler
si London pentru formarea orbitalilor moleculari in molecula de hidrogen sunt si
principiile generale ale tuturor legdturilor covalente. Distributia electronilor in
miscarea lor in moleculd respectd ecuatia lui Schrodinger in care E reprezinta
energia totala a moleculei, adicd suma energiei cinetice si potentiale a fiecdrei
microparticule (electroni si nuclee).

Ecuatia nu are solutii decat pentru o serie discontinud de valori proprii ale
energiei totale, valori ce corespund nivelelor de energie ale moleculei, respectiv
ale orbitalilor moleculari.

Molecula existd ca formatie stabild atita timp cat corespunde unei
micsordri a energiei in raport cu suma constituentilor sai luati separat, adicd
energia orbitalului molecular format este mai micad decdt suma energiilor
orbitalilor atomici care se intrepatrund.

Rezolvarea ecuatiei lui Schrédinger pentru molecule formate din atomi
polielectronici Intdmpind mari dificultati pentru care se fac multe aproximari ce
duc la rezultate putin diferite de rezultatele experimentale.

in cazul hidrogenului, la care calculele corespund rezultatelor
experimentale, formarea orbitalului molecular poate fi inteleasd daca se considera
o moleculd de H, caracterizatd de functia de undd y care satisface ecuatia lui
Schrodinger, pentru cei 2 protoni si 2 electroni constituenti. Cand cei doi atomi
sunt departati ei pot fi caracterizati de functiile proprii ya(1) pentru primul atom
si yp(2) pentru al doilea atom de hidrogen, in care A si B sunt nucleele iar 1 si 2
electronii, functii care exprima probabilitatea ca electronul (1) sd se giseasca in
jurul nucleului A, iar electronul (2) sd se gdseascd in jurul nucleului B. Aceste
functii corespund stérii fundamentale a atomilor.

Pentru a descrie formarea moleculei este nevoie de o functie de unda care
sd exprime probabilitatea de a gasi simultan electronul (1) in jurul lui A si (2) in
jurul lui B. Aceasta probabilitate simultand exprimatd prin y; este datd de

.....

Vi=ya(l)ye(2) (2.3)
si care constituie o solutie a ecuatiei pentru molecula H, cdnd atomii nu sunt prea
apropiati unul de altul (molecula instabild).

Daca se presupune ca se apropie cei doi atomi pana la pozitia de echilibru
(molecula stabild), iar apoi se departeaza din nou, este imposibil de cunoscut daca
electronul care graviteazd in jurul nucleului A este (1) sau (2). De aceea este
posibila o noud functie yir:

Vi =Wa(2) ya(l) (2.4)

Deoarece ecuatia lui Schr+dinger este o ecuatie diferentiala de ordinul doi
cu coeficienti constanti, apare ca o proprietate a acesteia cand i si Yy sunt doud
solutii particulare ale ecuatiei iar C; si C, doi coeficienti variationali, ca solutia
generald a ecuatiei pentru molecula de H; sa rezulte din combinarea liniard a celor
doua solutii particulare:

v = Ciyr + Coyn (2.5)
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Coeficientii C; si C; trebuie astfel alesi, incat energia E a moleculei sa fie
minima, de unde:

OF ; OE
oC, oC,

Legatura covalenta este determinatd de doi electroni cu spini opusi a caror
probabilitate de existentad este relativ mare intre cei doi atomi pe directia ce leaga
cele doud nuclee.

Existd o analogie perfectd intre intrepatrunderea orbitalilor atomici si
interferenta a doud unde (electronice stationare). Atunci cand cele doud unde care
interferd au ampltudini identice (bucle egale) ca marime si sens (de exemplu +)
cele doud unde se insumeaza, iar in caz contrar ele se anuleaza. De aceea si In
cazul suprapunerii (intrepatrunderii) orbitalilor atomici rezulta orbitali moleculari
a caror functii de unda ‘¥, sunt date de suma, respectiv diferenta, functiilor y si

Yir:

0 0 (2.6)

1 NI 1
lPHz =_(LPI +\Pn) $1 LFH2 :_(l{jl _LPH) (2.7)

V2 V2

unde W, corespunde orbitalului de legatura, ‘P;[Z - orbitalului de antilegatura,

far factorul 1/+/2 numit factor de normare, provine din conditia impusa ca
probabilitatea de a gési electronul in intreg spatiul respectiv sa fie egald cu 1.
Semnul + si - defineste functii simetrice (+), respectiv antisimetrice (-).

Orbitali moleculari o si m. In timp ce momentul cinetic al orbitalilor
atomici se caracterizeaza prin numerele cuantice n si /, orbitalii moleculari se
caracterizeaza prin numerele cuantice n si A, ultimul corespunzand componentilor
momentului cinetic de-a lungul dreptei ce leagd cele doud nuclee. Deci, numarul
A, Inlocuieste numarul cuantic /. La valoarea [ = 0 corespund orbitali atomici in
timp ce la A= 0 corespund orbitali moleculari 6, (sigma); la / = 1 corespund
orbitali atomici p, In timp ce la A= 1 corespund orbitali moleculari 7 ; la / = 2
corespund orbitali atomici d, in timp ce la A= 2 corespund orbitali moleculari &
etc. Deci, prin contopirea a doi orbitali atomici pot rezulta in realitate doi orbitali
moleculari: a) unul de energie joasa si stabil numit orbital de legatura (o,n) care
corespunde functiilor simetrice si moleculelor stabile in care perechea de electroni
de legatura au spin opus (TV); b) un orbital de energie mai ridicati, instabil, numit
orbital de antilegatura (o* rn*) care corespunde functiilor antisimetrice si
moleculelor excitate, in care perechea de electroni de legaturd au spini paraleli
(™.

In figura 17 se prezinti orbitalii moleculari o'si o* ce se pot forma prin
intrepatrunderea orbitalilor 1s ai hidrogenului.
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Figura 17. Formarea din doi orbitali s a orbitalului molecular de legituri o si a celui de
antilegdturd o*:

Legaturi g se mai pot forma dintr-un orbital s cu unul p sau din doi orbitali
Dy (fig. 18a 51 b).

Q00— @o -

Figura 18. Formarea legdturii o: a-dintr-un orbital s §i unul p;
b- din doi orbitali p,.
Norul electronic ce constituie legatura o are o configuratie de elipsoid
alungit, simetric de-a lungul axei ce leagd cele doua nuclee si prezinta densitate
maxima in spatiul dintre cei doi atomi care formeaza legatura covalenta.

Orbitalii moleculari 7 (legatura 7 sau pp) rezulta din doi orbitali atomici p

orientati paralel in spatiu (fig. 19) si anume din doi orbitali p, sau din doi orbitali
22

Figura 19. Formarea legaturii & din orbitali p, si p..

Legiturile 7 apar, intre atomii legati deja prin legituri o In figurile 20, 21
s1 22 se prezinta legaturile o si 7in diverse molecule ca HF, H,O si No.
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Figura 20. Formarea legdturii o in molecula de HF.

Figura 21. Legaturile covalente in molecula de apa.

Din figura 20 rezultd ca molecula de HF prezinta o legiturd covalentda
polard ca toti hidracizii halogenilor, din figura 21 reiese ca molecula apei are o
structurd unghiulara (intre cele doud legaturi o exista un unghi de 104°30°), iar in
figura 22 se observa cele trei legaturi orientate, existente in molecula de azot si
anume o legatura gsi doua legaturi 7z perpendiculare intre ele.

Orbitali moleculari hibridizati. Formarea legaturii covalente in compusii
organici ca $i in combinatiile covalente a numeroase elemente ca beriliul, borul,
carbonul etc., nu a putut fi explicata cu ajutorul teoriei dupa care se interpreteaza
formarea legaturii in molecula de hidrogen.
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Figura 22. Legdturile o si & in molecula de azot.

Carbonul de exemplu are in starea sa fundamentala structura He, 2s%, 2px
2p,. Deoarece numai electronii necuplati participa la legaturi covalente, prin
existenta numai a 2 electroni necuplati, carbonul ar trebui sa se comporte
bicovalent in compusii organici fapt ce nu se confirmd. Practic, in toti compusii
organici carbonul este tetracovalent. Aceeasi neconcordanta intre numarul de

electroni necuplati si numarul de covalente formate se observa si la alte elemente:
Elementul Be B C

Configuratia electronica IE | | || | IE | T | || | IE | T || T || |

a ultimului strat
Electroni necuplati 0 1 2
Covalente formate 2 3 4

Se considerd insa ca, in stare activatd (in conditii de reactie) se produce
excitarea atomului cand, un electron din orbitalul 2s trece intr-un orbital 2p astfel
incét, in cazul carbonului, rezulta o configuratie cu 4 electroni necuplati in stratul
de valenta:

T J—

25 2p, 2p, —> ' 2p, 2p, 2p.

In noua stare, cei trei electroni existenti in orbitalii 2p,, 2p,, 2p. Sunt
echivalenti intre ei si orientati de-a lungul celor trei axe de coordonate
dreptunghiulare. Cel de-al patrulea electron situat in 2s se deosebeste de acestia
prin forma distributiei densitatii de sarcind (sferica), energie mai joasa si orientare
in spatiu nedefinitd. Aceastd neechivalenta a celor patru orbitali ai carbonului este
in contradictie cu realitatea si anume cu echivalenta chimica a covalentelor
carbonului §i cu orientarea tetraedrica in spatiu a acestora.

Pentru lichidarea contradictiei amintite, L. Pauling si J.C. Slater, au
elaborat teoria hibridizarii (1931). Conform acestei teorii, in conditii de reactie,
orbitalii ocupati cu electroni necuplati care participa la formarea de legaturi
covalente, i1 rearanjeazad sarcinile electrice, astfel incat din doi sau mai multi
orbitali diferiti ca forma si energie rezultd doi sau mai multi orbitali identici ca
forma si energie si perfect simetric orientati in spatiu. Hibridizarea are loc dupa o
prealabila modificare a structurii electronice a stratului de valenta, prin saltul unor
electroni pe orbitalii cu energie superioara.

Orbitalii hibridizati prezintd proprietati de suprapunere diferite fatd de
orbitalii puri. De aceea, legaturile chimice realizate de asemenea orbitali sunt mult
mai puternice decat cele realizate de orbitalii atomici nehibridizati. Din punct de
vedere al mecanicii cuantice, orbitalii hibridizati respectd ecuatia lui Schr+dinger
deoa-rece acesti orbitali rezultd prin combinarea liniard a orbitalilor puri incat, asa
cum se aratd in mecanica cuanticd, dacd ecuatia este satisficuta de anumite
functii, atunci si combinatiile lor liniare vor fi solutii ale ecuatiei.
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Luand ca exemplu carbonul, acesta poate suferi trei tipuri de hibridizare
dupa cum urmeaza:

Hibridizarea sp (digonala).

Are loc ori de cate ori carbonul se leagd de alti doi atomi asa cum este
cazul acetileneit H— C= C— H in care fiecare atom de carbon se leaga de un
atom de hidrogen si unul de carbon.

Atomul de carbon, in stare excitatd, avand configuratia electronicd He, 2s1,
2p® suferd hibridizare digonali la care participd orbitalul sferic s si un orbital p,
doi orbitali p ramanand nehibridizati. In figura 23 se prezinti schematic acest tip
de hibridizare.

i

4
v ebedlzve
e =
; )

x'
/

2s 2[5;
Figura 23. Hbridizarea sp' la carbon.

Din aceasta figurd se observa ca cei doi orbitali hibrizi sp sunt coliniari si
identici, formand intre ei un unghi de 180°. Acesti orbitali au un caracter mixt,
adica prezintd 1/2 caracter de orbital s si 1/2 caracter de orbital p, incat functia
care 11 caracterizeazd are forma:

lP=L(s~|_-px) (2.8)

V2

in care s-a notat cu s $i py functiile de unda ale electronilor s i p.

Directiile celor patru orbitali ai carbonului vor fi acum conform figurii 24,
iar formarea moleculei de acetilend se face cu aparitia legaturii triple, una o si
doud 7 (figura 25a si b) asemanator formarii moleculei de N (v. fig. 22).

Figura 24. Directiile celor patru orbitali (valente) ale C hibridizat sp’.
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Figura 25. Legatura tripli in acetilend.
Hibridizarea sp este intalnita si la Be in BeCl,,

Hibridizarea sp’ (trigonald).

Are loc ori de cate ori carbonul se leagd de alti trei atomi (de exemplu in
etenda H,C = CH,). Orbitalii hibrizi se afld intr-un plan si sunt orientati perfect
simetric in spatiu la 120° (figura 26).

Figura 26. Hibridizarea sp’.

Legatura dubld care apare este formata dintr-o legatura o i una r (figura
27 a) rezultata prin contopirea celor doi orbitali p puri. In figura 27b se observa ca
etena are toti atomii coplanari.

¥
H
o\ G Ve
¢ S0
a
M 1y
Lo 3

Figura 27. Legatura dubld in etend.

Aceasta hibridizare o prezinta si atomul de bor in BF;.
Orbitalii hibridizati sp® au 1/3 caracter de orbital s si 2/3 caracter de orbital
p; de aceea functia y care 11 caracterizeaza pe fiecare are forma:

¥ :%(H\sz) (29)
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Hibridizarea sp’ (tetragonald).

Apare in metan si in toti compusii organici cu legaturd simpla. Toti cei
patru orbitali atomici (2s, 2p., 2p,, 2p:) participd la hibridizare. Directiile noilor
orbitali hibrizi corespund cu directiile ce leaga centrul unui tetraedru cu varfurile
sale (figura 28).

Figura 28. Directiile orbitalilor hibrizi sp’.

Orbitalii rezultati in urma hibridizarii sp® au 1/4 caracter de orbital s si 3/4
caracter de orbital p. Functia hibrida ce caracterizeaza orbitalul, unul din cei patru
hibrizi, are forma:

‘P:L(s+px+py+pz) (2.10)

N

Datele experimentale privind energia de legdturd in combinatiile cu
legdtura simpla, dubla si tripla ca si distantele carbon-carbon (tabelul 4) confirma
calculele dupa teoria hibridizarii. Valorile energiei de legdturd scot in evidenta
stabilitatea destul de mare a legaturii triple fata de legatura simpla.

Tabelul 4.
Date experimentale privind legitura simpla, dubla si tripla
Hibri- Felul Energia de legatura Distanta Legatura
dizare legaturii (kcal/mol) carbon-carbon(A)
Tripla lo
sp —C=C— 194 1,20 2
Dubla lo
s | o= 140,9 1,34 |z
Simpla
sp’ | e < 83,1 1,54 lo

Elementele din perioada a 2-a cu numdr atomic Z mai mare decat
carbonul, suferd hibridizare sp’ in combinatii ca NH; si H,O, cu o usoard
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inchidere a unghiului dintre covalente din cauza influentei perechilor de electroni
neparticipanti ai atomului de azot sau de oxigen.

Astfel, in molecula de NH3, unghiul tetraedric se micsoreaza de la 109°28°
la 106°5” sub actiunea unei singure perechi de electroni neparticipanti (fig. 29), in
timp ce, in molecula de apa, unghiul se micsoreaza la 104°30” din cauza influentei
a doua perechi de electroni neparticipanti.

2p

N [Tl sp3 .
2 Tl e
2s hibridizare

Figura 29. Structura moleculei de NH.

In general, nu pot forma legituri duble sau triple atomii voluminosi, ci
numai cei cu volum mic cum sunt elementele din perioada a 2-a: C, N, O si in rare
situatii S. La acesti atomi, orbitalii p ramasi nehibridizati sunt suficient de
apropiati pentru a forma orbitali moleculari 7. Este specifica numai carbonului
proprietatea de a forma legaturi duble cu el insusi, cu O si N, ceea ce constituie
una din cauzele esentiale pentru care unii compusi organici au proprietati atat de
deosebite, ca cele biologice, in raport cu alti compusi.

Hibridizari cu participarea orbitalilor d. Atomii elementelor din
perioada a 3-a si urmatoarele, avand orbitali d disponibili, pot participa la
hibridizari atat cu orbitali atomici s §i p cat si cu orbitali d. Mecanismul formarii
orbitalilor hibrizi cu orbitali d este acelasi: promovarea succesivd in urma
decuplarii a cate unui electron de pe orbitalii s §i p pe orbitalii d, urmata de
hibridizarea propriu-zisa. In acest fel se explicd aparitia covalentelor multiple la
aceste elemente. Astfel, la grupa V,, fosforul a carui configuratie electronica este
Ne, 3s® 3p> are in ultimul strat, substratul d disponibil. Datoritd faptului ci
fosforul prezinta trei electroni necuplati, formeaza combinatii In care se prezinta
tricovalent (ex. PCls). Aceslasi atom de fosfor se poate comporta si pentacovalent

.....

electroni necuplati:

r ] LT T T - L T 1]
J3s 3 K 3p 3

D 3d 3 d

Hibridizarea care are loc se numeste bipiramidal trigonald sau sp’d.

Ea se intilneste Tn compusi ca PCls si SbCls, in care nucleul atomului de
fosfor sau stibiu se afld in centrul unei bipiramide trigonale (fig. 30), iar atomii de
clor in cele 5 colturi catre care sunt orientati cei cinci orbitali hibridizati.
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Hibridizarea sp’d are 1/5 caracter de orbital s, 3/5 caracter de orbital p si
1/5 caracter de orbital d.

) spd
[}

3s2 ; hibridizare
|

Figura 30. Configuratia spatiald a compusilor cu hibridizare sp'd.

Atomul de sulf (Ne, 3s* 3p*) este divalent in starea fundamentala intocmai
ca s1 oxigenul datoritd celor doi electroni necuplati 3p,, 3p. . Prin prezenta a doua
perechi de electroni cuplati, sulful poate prezenta Inca doua stari de valenta: 4 si 6,
prin trecerea succesivd a cate unui electron dintr-un orbital al substratului p intr-
unul din orbitalii substratului d si a unui electron din orbitalul 3s intr-unul din
orbitalii substratului d dupa schema:

3s* 3p* — 3s73p’3d — 3s' 3p’ 3d (2.11.)
(S-divalent)  (S-tetracovalent) (S-hexacovalent)
cand apar 4 respectiv 6 electroni necuplati.

In cazul sulfului hexavalent, are loc hibridizarea sp3al2 sau octaedrica, in
care orbitalii sunt orientati catre colturile unui octaedru (fig. 31), de exemplu SF.
Cei sase orbitali hibrizi echivalenti se caracterizeaza printr-o functie de unda care,

in cazul orbitalului orientat pe directia coordonatei x are forma:

v :%(s+\/§px +\/§dx27y2)

3
3p QFEEI:]
s OO o [T

Figura 31. Configuratia spatiali a compusilor cu hibridizare spd.

Din aceasta relatie rezultd ca asemenea orbitali au 1/6 caracter orbital s,
3/6 caracter p si 2/6 caracter de orbital d.
in cazul clorului, Cl (Ne, 3s” 3p°) vom gisi compusi cu valenta 1, 3, 5, 7
datoritd acelorasi cauze si anume decuplarea pe rand a perechilor de electroni si
cresterea numarului de electroni necuplati cu cate doud unitati, dupd schema:
3s*3p° — 357 3p*3d > 35 3p°3d° — 3s' 3p’ 34
(Cl-monovalent) (Cl-trivalent) (Cl-pentavalent) (Cl-heptavalent)
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Pentru fiecare caz in parte are loc hibridizarea electronilor necuplati care
participd la legatura covalenta.

Elementele tranzitionale pot prezenta hibridizari cu orbitalii d din stratul
penultim, ceea ce explicdA formarea combinatiilor complexe. Formarea
combinatiilor complexe a fost explicata prin tendinta ionului metalic central de a
forma o configuratie electronica stabila, de tipul gazului rar. Sidgwich arata ca
ionul metalic central va coordina atatia liganzi, incat sa realizeze un numar de
electroni egal cu cel al gazului rar cel mai apropiat (v. 2.2.2).

Examinand complecsii hexacoordinati ai fierului prin prisma celor expuse,
se ajunge la concluzia cd, intr-adevar coordinarea a 6 liganzi se datoreste aparitiei
a 6 orbitali disponibili la ionii Fe*" sau Fe’* sub actiunea liganzilor, care vor fi
ocupati de cate o pereche de electroni neparticipanti furnizati de cei 6 liganzi (de

exemplu CN). In figura 32 se prezinti configuratiile electronice pentru atomul de

Fe, ionii Fe*™ si Fe’* precum si configuratia ionilor complecsi care se pot forma.
ap

3d 4s
Fe [Nt r ]2 [T T ]
Fe (e[ [o] [ T 1]
Fe [l Iafe e L) LT
[FeXel® [N N Mo fox | fio] Lo s
[FeXe* [ttt T[] [ e x|

Figura 32. Configuratiile electronice ale fierului atomic, Fe’*, Fe’*
si ale ionilor complecsi formati.

Cum configuratia spatiala a compusilor discutati este octaedrica, are loc
hibridizarea dzsp3 a orbitalilor de legaturd. Aceeasi hibridizare se intdlneste la
[Co(NH3)s]*" si la multi alti cationi ai metalelor tranzitionale.

Dacd se examineaza in mod asemanator configuratia atomilor de cupru si
nichel ca si a ionilor lor (Cu®", Ni*"), se constatd ci in aceste cazuri riman 4
orbitali disponibili ce vor fi ocupati de perechile de electroni neparticipanti de la
liganzi. Hibridizarea care are loc este de tip dsp® cu formarea a 4 orbitali hibrizi

coplanari in urmatorii ioni complecsi: [Cu(NH;3)4]*"; [Ni(CN)4]*; [Cu(H20)4]*".

Nota. Unul din cei mai mari adepti ai teoriei hibridizarii care poate fi considerat printre
initiatorii acestei teorii $i care a contribuit Tn mod deosebit la dezvoltarea ei este chimistul
american Gillespie. In ultimele doud decenii Gillespie considera ca teoria hibridizarii este foarte
greoaie si inexacta in stabilirea geometriei moleculei. Combatand teoria hibridizarii el introduce
niste reguli bazate pe modelul VSEPR (valence shell electron pairs repulsion, adica repulsia
perechilor de electroni din stratul de valentd). Nu este vorba de o teorie noud asupra legaturii
covalente ci numai de un procedeu de rationament simplu si eficace. Din punct de vedere teoretic
aceste reguli se referd la modelul lui Lewis al legaturii covalente.

Se face ipoteza simplificatoare ca toate perechile de electroni de legéturd si de nelegatura
din stratul exterior sunt dispuse la aceeasi distantd de nucleu ca si cum s-ar deplasa la suprafata
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unei sfere al carei nucleu ar fi in centru. Aceste dublete se resping mutual si se admite ca ele se
localizeaza pe aceasta sfera in pozitii in care repulsiile sd fie minime. Aceasta inseamna ca ele se
localizeaza la distante maxime unele fata de altele.

Dupa numarul lor, dubletele din stratul de valentd se localizeaza deci in spatiu conform

uneia sau alteia din figurile de repulsie de mai jos:
‘ N 3.
v

N

linjar trigonal

tetraedric

‘bipiramid pentagonald

Nr. de 2 3 4 5 6 7
dublete

Fig. de | dreapta triunghi tetraedru  bipiramidd  octaedru bipiramida
repulsie echilateral trigonala pentagonala
Unghi

intre 180° 120° 109°28° o=120° 90°

legdturi B=90°

electroni de nelegaturd (antiliante).

Directiile in care se gasesc aceste dublete, cand este vorba de electroni de legatura,
corespund directiilor legaturilor chimice.
in tabelul alaturat se prezintd geometria moleculelor poliatomice de tipul AX,,E, in care
A reprezintd atomul central, X atomii legati prin perechi de electroni de legatura, iar E perechile de

AX.E, Nr. total de Figura Numar Forma Exemple
dublete de de moleculei
(m+n) repulsie legaturi
AX, 2 Dreapta 2 Liniara BeCl,;CO,
AX; 3 Triunghi 3 Triunghi | BF;5;AICI,
AXGE 3 echilateral 2 inv S0O,;SnCl,
AX, 4 4 Tetraedru | CHy;SiCly
AXGE 4 Tetraedru 3 Piramidd | NH;,H;0"
AX,E, 4 2 inv H,O;H,S
AXs 5 5 Bipiramidad | PCls
AXLE 5 Bipiramida 4 Bisfenoid | TeCly;SF,
AXGE, 5 trigonala 3 inT 1Cl5;CIF;
AXLE; 5 2 Liniara XeF,
AXg 6 6 Octaedru | SFq
AXE 6 Octaedru 5 Piramida | BrFs;IF;
AX,E, 6 4 Patrata XeF,

Orbitali moleculari 7t extinsi si electroni p delocalizati.
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Scrierea unor formule chimice tinand seama de structura electronicd a
atomilor componenti a intimpinat mari greutati in cazul a numeroase substante
chimice anorganice §i organice care contin legaturi duble.

Astfel, in cazul acidului azotic, vechea scriere a formulei structurale a
moleculei de HNOj (a) ca si a ionului azotat (b):

O O
H—O0— N¢ O —N <
N\ 0) N 0)

(a) (b)
a fost total incorectd atat pentru faptul ca atomul de azot nu poate fi pentacovalent
deoarece ar trebui sd existe In stratul de valentd 10 electroni in loc de 8§ cat sunt in
realitate, cat si pentru faptul ca nu se confirmd pe cale experimentald distantele
corespunzatoare a doud legaturi duble N = O.

Conform regulii octetului, elementele din perioada a 2-a pot avea in stratul
de valentd maxim 8 electroni. De aceea, HNOs poate fi prezentat prin formula
structurala I sau II, din care reiese cd o legaturd NO este dubla, iar alta este simpla
(legatura coordinativa, in care N este donor iar O acceptor, ceea ce duce la aparitia
unor sarcini formale).

_ =) _
(+) »Ol (+), Ol
H—O—N< <—>H—O—I\//_(—)
Nol ol
)| 1I

Masurdtori de distante interatomice efectuate pe diverse substante au aratat
ci legitura simpld N - O este de 1,37 A, iar cea dubldi N =0 de 1,15 A. La acidul
azotic s-au gisit ambele distante egale cu 1,22 A, adicd o valoare intermediara. In

cazul ionului NO3  toate cele trei distante N - O sunt egale, iar unghiurile dintre
cele trei legaturi sunt de 120° si situate in acelasi plan.
Aceste rezultate au dus la concluzia ca repartitia electronilor este uniforma

la HNOj intre cele doud legaturi NO, iar la ionul NOj; , este uniformi intre cele
trei legaturi NO. In urma gisirii a numeroase cazuri similare asa cum este cazul
nitroderivatilor, carbonatilor, sulfatilor, oxizilor azotului precum si a numerosilor
compusi organici cu legaturi duble conjugate sau cu caracter aromatic, s-a ajuns la
0 noud teorie numitd teoria rezonantei (Pauling, 1926). Conform acestei teorii,
daca o substanta se poate reprezenta prin doud sau mai multe formule de
Structura care se deosebesc numai prin pozitiile unor legaturi m sau a unor
perechi de electroni neparticipanti, nici una din aceste formule nu este corectda
(nu reprezinta corect repartitia electronilor p in molecula), ci una intermediara
numita formula de rezonanta. Deci, cele doud structuri prezentate la acidul azotic
nu sunt reale, ele reprezintd stari extreme sau limitd ale repartitiei posibile
(eventuale) ale electronilor in cazul cand molecula primeste energie sau in cursul
unei reactii chimice. Aceste structuri se numesc structuri limitd. Intre asemenea
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formule se pune sageatd cu doud varfuri indicand ca reprezintd una si aceeasi

moleculd. Formula de structura corecta a acidului azotic este urmatoarea:
1/2-)
O(

N o2

Acest fenomen a putut fi explicat cu ajutorul mecanicii cuantice.

Formulele I si II diferda numai prin pozitia unei perechi de electroni
neparticipanti i a electronilor de legatura n. Este posibil chiar ca o pereche de
electroni neparticipanti de la oxigenul legat prin legatura simpld (coordinativa) sa
devind electroni m, iar electronii  sa devina o pereche de electroni neparticipanti
la oxigenul dublu legat, incat I se transforma in II si invers:

H—O—N

Acest fapt este posibil pentru ca electronii 7 §i cei neparticipanti sunt mai
mobili decat cei care participa la legatura 6, miscandu-se in cdmpul atomilor care
i1 pot accepta. Astfel, orbitalii respectivi se combind si formeaza orbitali
moleculari extingi printr-o intrepatrundere mai avansatad a norilor electronici ceea
ce duce la stabilizarea moleculei cu scurtarea distantelor dintre atomi. Cét priveste
electronii p, neparticipanti, pentru acest motiv ei au fost numiti delocalizati adica
sunt distribuiti uniform intre mai multe legdturi. Acest fenomen se numeste
rezonantd, conjugare sau mezomerie, iar moleculele sau ionii mezomeri se
numesc hibrizi de rezonanta. Deoarece, asemenea legaturi au caracter partial de
legaturi duble, moleculele mezomere au structurd pland (v.hibridizarea sp?).

Pentru ionii NOs3 si C032_, formulele de structura intermediard au urmatoarele

forme:
2-
O—N/O o o—c/O
\o ’ \o

Fenomenul de rezonantd joacd un rol deosebit de Insemnat in chimia
organicd. Luand ca exemplu butadiena si benzenul, se poate ardta ca ambele
substante prezinta la toti atomii de carbon hibridizare spz, ceea ce face ca intreaga
molecula sa se afle Intr-un plan.

Butadiena H,C = CH - CH = CH,; ar trebui sd prezinte conform acestei
formule uzuale legaturi duble intre C; si C, respectiv intre C; si Cy, iar intre C, si
C; legitura simpli. Distantele intre atomii dublu legati ar trebui s fie de 1,34 A,
iar intre cei legati prin legiturd simpld 1,54 A. Maisuritorile arati ci toate
distantele sunt egale, avand o valoare intermediari (1,39 A) deoarece in realitate,
nu se stabilesc legaturi simple si duble intre atomi ci se produce o fuziune intre cei
4 orbitali formandu-se un orbital molecular extins sau legatura r delocalizata,
care contine toti cei patru electroni «t (fig. 33).
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Figura 33. Orbital molecular Figura 34. Delocalizarea electronilor
extins la butadiend. min molecula benzenului.

Benzenul prezinta o analogie perfecta cu butadiena.
a b c

Structurile a si b sunt structuri limita continand trei legaturi simple si trei
duble. Cum exista o identitate a celor 6 legaturi C-C, formula ¢ exprimd cel mai
bine realitatea, cercul inscris in hexagon reprezentand cei 6 electroni m din
molecula.

Contopirea celor 6 electroni intr-un nor unic cu formarea a doud inele,
unul deasupra si altul sub ciclul benzenic (fig. 34) duce la stabilizarea moleculei si
deci la aparitia unor proprietdti noi, care definesc caracterul aromatic al
substantelor organice. S-a determinat experimental diferenta dintre energia pe care
ar avea-o molecula de benzen cu electroni localizati in legaturi simple si duble
(structuri limitd) si energia pe care o are in realitate, diferentd numitad energie de
rezonanta $i s-a gasit valoarea sa de 36 kcal/mol. Aceasta aratd cd molecula reala
de benzen, reprezentata prin formula de rezonantd, este cu 36 kcal/mol mai stabild
decat fiecare din moleculele ce ar corespunde structurilor sale limita.

Dupa E. Hiickel, au caracter aromatic toate sistemele chimice ciclice care
contin (4n + 2) electroni m. Astfel, pentru n=1 rezultd 6 electroni © (cazul
benzenului); pentru n=2 rezultd 10 electroni m (naftalina, cu doud nuclee
aromatice); pentru n=3 rezultd 14 electroni m (antracenul, cu trei nuclee
aromatice) etc. Asemenea cazuri pot fi extinse i la substante cu nuclee
heterociclice legate intre ele, cum este cazul hemului din hemogliobinad sau la
clorofila, in care se afla 4 nuclee pirolice legate intre ele printr-un atom de carbon
hibridizat sp”. In substantele mentionate alterneaza legaturile simple cu cele duble
incét desi au n=7 rezultdnd 30 electroni 7 prezinta structura de rezonantd stabila.
In asemenea substante si in altele ca pentaheterociclurile, de ex. nucleele de furan
(a), tiofen (b) si pirol (c)

& O O
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O S NH

a b c
existd caracter aromatic respectind formula lui Hiickel. In aceste cazuri 2 din
formula (4n + 2) reprezintd o pereche de electroni p neparticipanti dar care sunt
partial delocalizati, completand cu cei 4 electroni m un sextet ce conferd un
caracter mai slab aromatic decat in cazul nucleelor benzenice cu 6 electroni .
Asemenea heterocicluri se aflda In substante extrem de importante (enzime,
vitamine, hormoni, proteine, antibiotice, acizi nucleici) care au rol biologoc foarte
activ si a caror reactivitate depinde de existenta unui substituent in apropierea
heteroatomului (O, S, N) care, daca este electrofil atrage in sextet cei 2 electroni p
marind caracterul aromatic, deci stabilitatea substantei si de aici slabind
reactivitatea acesteia. Daca substituentul este repulsiv (CHj3-, C,Hs- etc) scade
aromaticitatea deci creste reactivitatea substantei impingand cei 2 electroni p catre
heteroatom, scotandu-i mai mult sau mai putin din sextet. Deci, legarea unui
radical la colturile acestor nuclee heterociclice se face, din punct de vedere
biologic, dupa cerintele substantei intrate in contact cu un reactiv mai mult sau
mai putin activ chimic pentru a-1 domoli, ceea ce reprezintd un prim pas catre
adaptarea la conditiile de mediu, de reactie, adica la viata.

1.3. LEGATURA METALICA

Metalele se deosebesc de majoritatea substantelor prin conductibilitate
electricd si termica ridicata, rezistentd mecanica, ductilitate, maleabilitate,
tenacitate etc., proprietati specifice tuturor metalelor, numite de aceea proprietati
metalice. Aceste proprietdti au fost interpretate Incd de la Inceputul acestui secol
ca fiind datorate unor legéturi chimice tari intre atomii tuturor metalelor, analoage
legaturilor covalente (V.M. Goldschmidt, 1928).

Dupa o teorie a lui L. Pauling, legdtura metalicd este asemandtoare cu
legatura covalenta, datoritd punerii in comun de perechi de electroni de catre
atomii vecini in retea, deci datoritd intrepatrunderii orbitalilor atomilor vecini.
Aceste legaturi nu sunt fixe, ci ele se desfac si se refac in mod continuu cu
electroni ce provin de la alti atomi vecini.

Acest fenomen a fost extins in Intreaga masa a metalului si este
asemandtor cu fenomenul de rezonanta existent in moleculele de butadiend si
benzen. Astfel, in cazul sodiului, ne putem imagina un numar mare de structuri
limita printre care:

Na Na Na Na Na—Na Na—Na

L e

Na Na Na Na Na—Na Na—Na
structura reald fiind cea de rezonantd in care repartitia reald a electronilor intre
deoarece numarul de electroni este prea mic pentru a forma covalente adevarate.
De aceea, electronii de valentd, putini la numar la metale, se repartizeaza egal
intre toti atomii, datoriti mobilitatii lor mari. In fractiunea scurti de timp, in care
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electronii periferici au parasit atomul, acesta se transformd in ion pozitiv dupa
schema:
A" 5 ee « A

De aceea,legitura metalica nu este orientata astfel incat atomii adopta
asezarile cele mai sdrace in energie care corespund structurilor compacte. Dupa
aceastd conceptie, nu este gresit a se defini metalele ca o ingramadire regulata de
ioni pozitivi in echilibru cu atomii neutri care sunt scaldati intr-o baie de
electroni mai mult sau mai putin liberi.

Taria legaturii metalice este in functie de numarul de legaturi pe care le
poate forma un atom cu atomii vecini si deci de numarul de electroni necuplati. in
acest fel se explica de ce elementele tranzitionale din grupa a VI-a secundara (Cer,
Mo, W) care au 6 electroni necuplati, au cele mai ridicate puncte de topire si de
fierbere si dau aliaje extrem de utile.

A.Sommerfeld, F. Bloch, A.H. Wilson, . Brillouin, au interpretat legatura
metalica pe o baza diferita. Deoarece, atomii metalici se afld foarte apropiati in
reteaua cristalind se produce o intrepatrundere intre orbitalii stratului de valenta
astfel incat electronii de valentd nu mai apartin unui atom sau unei perechi de
atomi, ci devin comuni atomilor din intreaga masd de metal. De aceea, in locul
unor nivele de energie discrete cum sunt in atomi, apar adevarate ,,zone de
energie” numite benzi de energie sau benzi de valentd. In cazul elementelor
tranzitionale, doud asemenea benzi de valenta pot avea energii egale ceea ce duce
la o Intrepatrundere a lor. Metalul este cu atat mai dur §i prezintd constante fizice
mai ridicate cu cét benzile de valenta sunt mai largi, cu cat ele se Intrepatrund mai
mult.

1.4. LEGATURA DE HIDROGEN

In afara legiturilor chimice propriu-zise (ionice si covalente), existd
legéturi care se datoresc unor forte de atractie mult mai slabe ce se exercitd intre
atomi sau molecule cu structuri electronice stabile, fard punere in comun sau
transfer de electroni de la un atom la altul. Aceste forte de atractie se reduc la forte
electrostatice, guvernate de legea lui Coulomb. Ele se intalnesc la legaturile de
hidrogen si legaturile prin forte van der Waals.

Analizand legaturile de hidrogen, se constatd ca o serie de substante ca:
apa (H,O), amoniacul (NH3) lichid, acidul fluorhidric (HF), acidul cianhidric
(HCN), alcoolul metilic (CH30H) si multe alte substante organice care contin
grupe functionale hidroxil, carboxil, amina (-OH, -COOH, -NH;) sau derivati ai
acestora, prezintd anomalii In ce priveste unele proprietati fizice. Punctele de
fierbere si de topire ca si densitatea, caldura de vaporizare, capacitatea calorica si
tensiunea superficiald a acestora sunt exagerat de ridicate. Aceste anomalii se
datoresc faptului ca substantele respective formeaza asociatii moleculare de tipul
(H20), prin unirea mai multor molecule prin legaturi de hidrogen sau punti de
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hidrogen. In cazul apei (I), amoniacului (II) si alcoolului metilic (III), aceste
legaturi se realizeaza astfel:

\Oa-_Ha+ ______ 0¥ — H oo ba- —H e OF Y (1)
H H H
| | |
N —H e N® —H eiN” —H (ID)
H H H
CH3 CH CH;
}K o H8+_____fb8—_ 0 ba__Hng (1)

Examinand structura unor astfel de substante lichide care prezinta asociatii
moleculare, se constatd ca toate au atomul de hidrogen situat intre doi atomi
electronegativi care dispun de cel putin o pereche de elctroni neparticipanti.
Legatura este 1n parte de natura electrostatica, ea luand nastere datorita faptului ca
atomul de care este legat covalent hidrogenul, fiind puternic electronegativ (O, N,
F), atrage electronii de legitura spre el polarizind legitura. In acelasi timp,
nucleul hidrogenului exercitd o atractie fatd de alt atom electronegativ al unei
molecule vecine pentru a-si compensa deficitul de nor electronic cu o pereche de
electroni neparticipanti ai acestuia.

Fortele intermoleculare in acest tip de legdturd sunt slabe, energia de
legdtura variind intre 4-7 kcal/mol fatd de energia legdturilor covalente care are
valori de 30-100 kcal/mol. Distanta dintre atomul de hidrogen si cel cu care se
realizeaza puntea este mai mare decat aceea care leagd covalent cei doi atomi.
Astfel, in cazul apei, distanta intermoleculara intre O si H legati prin punte este de
1,76A in timp ce distanta intramoleculard O-H este de 0,99A.

Dupa modul cum se realizeaza legaturile de hidrogen, ele se pot clasifica
in doua categorii: intermoleculare si intramoleculare.

Legaturile de hidrogen intermoleculare sunt raspandite atat la compusi
anorganici (exemplele de mai sus), cat si la cei organici, in unele cazuri inchizand
cicluri ca dimerul acidului formic (I) si acidului benzoic(II):

H—C C—H
) Yo H—o"
I
O—H-m- o)
C6H3_C\< >C_ C6H5
g J— H— O
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Legaturile de hidrogen intramoleculare sunt foarte raspandite la compusii
organici, formand asa numitii chelati ca orto nitrofenolul (III) si aldehida salicilica

(IV): |()
NO; NE=0
OH O—H
(110
|
CHO c=o0
OH O0—H
av)

Legaturile de hidrogen au o importantd deosebitd in biochimie, deoarece
clase intregi de substante ca substantele proteice si glucidele precum si produsii
intermediari rezultati In procesele de asimilatie si dezasimilatie contin asemenea
legéturi care explicd usurinta transformarilor acestor substante, sau conformatia
lor spatiala.

1.5. LEGATURI PRIN FORTE VAN DER WAALS

Atractia dintre moleculele neutre ale gazelor inerte ca §i coeziunea
lichidelor se datoresc unor legéturi speciale care au loc prin forte van der Waals.
Asemenea legaturi pot duce si la formarea unor molecule cu stabilitate slabd
(pseudomolecule) ca: HgNe, HgHe sau Hg, etc., sau pot exista si In starea
cristalind a unor substante ca gheata.

Fortele van der Waals, ca forte de atractie electrostatica, nu se manifesta
intre particule cu sarcini electrice libere de un singur tip (ioni), ci intre dipoli
electrici care preexistd in molecule sau iau nastere prin inductie. Aceste forte se
impart in trei categorii: forte ion-dipol sau dipol-dipol, forte de inductie si forte de
dispersie.

Fortele ion-dipol si dipol-dipol se exercitd intre ioni si molecule polare,
respectiv Intre moleculele polare ale substantei si moleculele polare ale
solventului (de exemplu apa si alcool) avand drept consecintd efectul de orientare
al moleculelor.

Fortele de inductie actioneaza intre molecule polare si molecule nepolare
(de exemplu eter si benzen). Sub actiunea campului electric al moleculelor polare,
se induce un dipolmoment in moleculele nepolare dupa care se atrag electrostatic.

Fortele de dispersie (forte London) sunt forte ce se exercita Intre molecule
nepolare sau atomi cum sunt atomii gazelor rare. Din cauza vibratiilor invelisului
electronic fatd de nucleele atomice, se creeaza dipoli temporari care provoacd
atractia Intre particulele respective. Se numesc forte de dispersie pentru ca se
datoresc polarizabilitdtii moleculei sau atomului, fenomen ce intervine si la
dispersia luminii prin medii transparente.
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3. TERMODINAMICA CHIMICA
3.1.NOTIUNI DE TERMOCHIMIE

Majoritatea reactiilor chimice decurg cu absorbtie sau cedare de energie
caloricd, luminoasd, electrica etc. Dintre acestea, caldura Insoteste cel mai
frecvent fenomenele chimice. Reactiile care se produc cu degajare de caldura se
numesc exoterme, iar cele cu absorbtie de cdldura, endoterme.

Partea din chimie care se ocupa cu studiul cantitatilor de caldura absorbita
sau degajata in reactiile chimice se numeste termochimie. Termochimia este un
capitol al termodinamicii studiind aplicatiile principiului I al acesteia la variatiile
de caldura ce insotesc reactiile chimice.

3.1.1. Caldura de reactie

Caldura care insoteste reactiile chimice se numeste caldura de reactie. Ea
se masoara in calorii (cal) sau kilocalorii (kcal) si se raporteaza la un mol de
substantd formatd sau descompusa.

In prezent se tinde si se exprime cantitatea de calduri prin lucrul mecanic
efectuat pentru producerea caldurii (energiei) respective. Cum James Joule a
determinat prima datd echivalentul mecanic al caloriei, caldura de reactie se
exprima in jouli:

1 cal =4,184 jouli (3.1

Unitatea de caldurd in sistemul international (SI) este MJ/mol = 4184
jouli/mol.

De la fizicad se cunoaste cd un joule mai poate fi egal cu lucrul efectuat de
un curent electric de un coulomb sub o diferentd de potential de un volt:

1 joule = 1 volt-coulomb = 1 watt-secunda (3.2)

Cildura degajata sau absorbita intr-o reactie chimica reprezintd variatia
energiei interne a sistemului. Daca reactia are loc la presiune constanta (p=const.)
asa cum se Intdmpla In majoritatea reactiilor din naturd sau din organismul viu,
caldura rezultatd se numeste caldura de reactie la presiune constanta sau entalpie
de reactie §1 se noteazd cu AH, unde A reprezinta o variatie finitd. Caldura de
reactie masuratd la volum constant (V=const.) se mai numeste energie de reactie
si se noteazd AE. Atat AH cat si AE sunt pozitive cand sistemul absoarbe caldura
(in reactiile endoterme) si negative cand sistemul degaja cdldurd (in reactiile
exoterme).

Schimbul de energie cu mediul exterior sau efectul termic ce se produce in
reactiile chimice se exprima cu ajutorul ecuatiilor termochimice. In asemenea
ecuatii, pe langa formulele chimice ale substantelor ce participa la reactie, se
indicd si efectele lor termice (cdldura de reactie) ca si starea de agregare a
acestora. Cum efectele termice se refera la moli de substanta, inseamna ca intr-o
ecuatie termochimica, simbolurile si formulele chimice reprezinta atomi-gram sau
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molecule-gram. De aici posibilitatea de a folosi In aceste ecuatii coeficienti
fractionari pentru numarul de moli ai substantelor care intrd sau ies din reactie. S-
a convenit ca efectul caloric si se indice separat in dreapta ecuatiei chimice. In
exemplele urmatoare se dd modul de reprezentare a reactiilor, prin ecuatiile lor
termochimice:

Ha(g) + 1/2 Oy(g) > H,0(g) AH=-57,8 kcal/mol
Ha(g) + 1/2 Os(g) > H,0()) AH=-68,32 kcal/mol
C(s) + Oz(g) — COx(2) AH=-94,05 kcal/mol

1/2 Na(g) + 1/2 Ox(g) > NO(g) AH=+21,6 kcal/mol
HCl(ag)+NaOH(aqg) — NaCl(aq)+H,O(/) AH=-13,70 kcal/mol

Prima reactie luatd ca exemplu aratd cad 2 g H, se combind cu 16 g O; si
formeaza 18 g H,O in stare de vapori, cu o degajare de 57,8 kcal/mol.

Se pot determina experimental cu ajutorul unui aparat numit calorimetru,
urmatoarele calduri de reactie: caldura de formare si caldura de descompunere a
substantelor, cdldura de neutralizare, caldura de dizolvare, caldura de
amestecare. Cu ajutorul bombei calorimetrice se determind caldurile de ardere.

Trebuie precizat ca exista o deosebire intre caldura de reactie si caldura de
formare. Astfel, in reactia de formare a apei dupa ecuatia:

2H,(2)+01(g) — 2H,0()); AH=-2x68,32 kcal/mol
Cele 136,64 kcal reprezinta caldura de reactie sau efectul termic total, in timp ce,
pentru un mol revin 68,32 kcal care reprezinta cdldura de formare.

Caldura de reactie este egala cu diferenta dintre suma caldurilor de
formare standard a compugsilor care ies din reactie §i suma caldurilor de formare
standard a compugilor care intrd in reactie.

Spre exemplificare se da calculul caldurii de reactie la arderea metanului:

CHa(g) +204(g) = COx(g) + 2H,0())
(-17,9) 0 (-94,05) (-2:68,32)

AH =[-94,05 + (-2-68,32)] - (-17,9) = - 212,79 kcal

Deoarece AH are semn negativ, reactia este exoterma.

Cele doua célduri de reactie, la presiune constantd (AH) si la volum
constant (AE), se leaga prin relatia:

AH = AE + pAV (3.3)
in care AV reprezintd variatia de volum cand reactia are loc la presiunea p, iar
marinea pAV-lucrul produs de sistem atunci cand reactia are loc la presiune
constanta. Daca la reactia iau parte numai substante solide sau lichide, AV este
neglijabil, deci si pAV, incat AH = AE.

Daci la reactie participd insa gaze, are loc o variatie de volum, deci si a
numdrului de moli, incat diferenta dintre AH si AE este mare. Astfel, daca
diferenta dintre numarul de moli de produsi 7, si numarul de moli de reactanti n;
este An = ny - ny, iar volumul unui mol de gaz este V, variatia totald a volumului
AV este VAn Incét relatia (3.3) devine:

AH = AE + pVAn (3.4)
Daca gazele respective se comporta ca si gaze reale, pV = RT si deci:
AH = AE + RTAn (3.5)

31



Pentru reactiile care decurg fara variatia numarului de moli in faza gazoasa
(ex. H, + I, — 2HI in care intrd in reactie 2 moli de reactanti si rezultd 2 moli de
produsi), An = 0, deci AH = AE.

3.1.2. Legile termochimiei

3.1.2.1. Legea egalitatii numerice a caldurii de formare
cu cea de descompunere

Cantitatea de caldura consumata pentru descompunerea unei substante
este egala cu cantitatea de caldura degajata la formarea substantei respective din
elemente (A.L. Lavoisier si P.S. de Laplace). Aceastd lege aratd ca entalpia de
formare are aceeasi valoare cu cdldura de descompunere a aceleiasi substante, dar
de semn schimbat; pentru formarea din elemente a H,O(/), AH=-68,32 kcal/mol,
1ar pentru descompunerea sa termica AH=68,32 kcal/mol.

3.1.2.2. Legea constantei sumei caldurilor de reactie (Hess, 1840)

Experientele au dovedit ca efectul termic al unei reactii chimice depinde
numai de starea initialda si finald a substantelor care reactioneaza si este
independent de stadiile intermediare ale procesului chimic. Aceasta lege se enunta
astfel: Efectul termic al unei serii de reactii chimice consecutive este egal cu
efectul termic al oricarei alte serii de reactii chimice care porneste de la aceeasi
reactanti §i conduce la aceeasi produgsi, sau caldura de reactie este aceeasi
indiferent daca reactia se produce intr-un singur stadiu sau in mai multe.

Astfel, dacd reactantii A s1 B pot forma prodisii C si D atét direct cat si
prin mai multe reactii consecutive in care caldurile de reactie sunt AHj,
AH,,...(fig. 35), intre caldurile de reactie exista relatia:

AH; = AH, + AH; = AH4 + AH5 +AHg (36)

s

A+B AH, >

AHN AHs &6
—

Figura 35. Efectele termice intr-o reactie ce decurge direct sau prin
faze intermediare

C+D

Aceasta lege permite sa se calculeze caldurile de reactie in cazul in care nu
pot fi determinate experimental. De exemplu, la formarea CO din C si O,, se
formeaza paralel si CO,, ceea ce nu permite determinarea cdldurii de formare a
CO. Cunoscand ca arderea carbunelui la CO, poate decurge atat direct cat si in
etape, se poate scrie:
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1) C(s) + O2(g) —> COx(2) AH;=-94,05 kcal/mol
2) a) C(s) + 1/20,(g) = CO(g) AH,=x kcal/mol
b) CO(g) + 1/20,(g) > COx(g) AH,=-67,64 kcal/mol
deci:
AH] = AHX + AHZ

de unde:

AHy =AH-AH,= - 94,05 - (- 67,64) = - 26,41 kcal/mol
reprezentand valoarea entalpiei de formare a CO.

3.1.3. Importanta biologica a fenomenelor termochimice

Organismul animal, pentru a se putea intretine, are nevoie de energie
calorica pe care si-o dezvolta singur prin diferitele reactii chimice pe care le suferd
alimentele ingerate. Aceste transformdri chimice sunt, In general, de natura
oxidativa, in care produsii ultimi de reactie sunt vapori de apd si CO,. in unele
cazuri, procesul oxidativ este limitat, rezultdnd substante care se elimind din
organism ca produsi de dezasimilatie.

Cunoscand céldura de formare a diferitelor substante utilizate ca hrana cat
st caldura produsilor de dezasimilatie, se poate calcula valoarea energetica pe care
o au alimentele cat si ratia minima pentru oameni si animale. Un om cu masa
corporald mijlocie trebuie sa dispuna zilnic de o cdldurd de ardere de circa 3000
kcal. Aproximativ 90 % din aceasta cantitate provine din digestia si metabolismul
alimentar.

Dintre alimente, grasimile si glucidele constituie principalele surse de
energie. Grasimea purd produce circa 9000 kcal/kg, iar dintre glucide, zaharul
produce 4000 kcal/kg. Aceste valori au fost obtinute prin ardere in bomba
calorimetricd la fel ca pentru combustibili. Proteinele, alt aliment de baza, sunt
necesare mai ales pentru cresterea si inlocuirea tesuturilor. Zilnic, un adult trebuie
sd consume circa 50 g proteine (de reguld se consuma dublu). Cele 100 g proteine
produc 400 kcal (proteinele dau 4800 kcal/kg); de aceea, diferenta de 2600 kcal
trebuie sa provina din grasimi si glucide. Energia rezultata este folosita, o parte
pentru executarea miscarilor fizice, iar altd parte pentru mentinerea constantd a
temperaturii corpului.

In organismele vii pot avea loc si alte fenomene de degradare nedorite,
care se produc fard interventia omului, insd tot cu degajari de caldura necesara
intretinerii  vietii unor microorganisme (microbi). Cresterea excesivd a
temperaturii corpului este deci un semnal in cazul imbolnavirilor.

3.2. INTRODUCERE iN TERMODINAMICA CHIMICA

Termodinamica chimicd studiaza conditiile de stabilitate maximd a
sistemelor chimice si legile dupa care acestea se transforma pentru a atinge starea
de echilibru chimic. De asemenea, studiazd metodele pentru a prevedea dacad o
anumita reactie poate avea loc si cum se deplaseaza echilibrul sub influenta
diferitilor factori. In cercetarea sistemelor chimice in curs de transformare, sunt
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luate in considerare numai stdrile initiale si finale ale acestora, fard produsii
intermediari sau alte aspecte ale starilor intermediare.

Termodinamica chimica este un capitol al termodinamicii, o stiintd
abstracta, deductiva, care studiaza legile ce guverneaza transformadrile cantitative
ale energiei de la o forma la alta in timpul schimbarilor fizice sau chimice ale unui
sistem. Aplicatiile principiilor termodinamice constituie de fapt obiectul de
cercetare al termodinamicii chimice. Astfel, termochimia este un rezultat al
aplicatiilor principiului I al termodinamicii, schimbarile de caldurd ce insotesc
reactiile chimice avand loc cu respectarea legii conservarii energiei (principiul I).

La baza termodinamicii stau doud postulate sub numele de principiile I si
II ale termodinamicii, principii nedemonstrabile, dar care nu au fost contrazise
niciodata pe cale experimentala.

Termodinamica foloseste termeni i notiuni caracteristice ca: sistem, faza,
procese (izobare, izocore, izoterme) etc.

Prin sistem se intelege o regiune bine determinatd in spatiu in care se
gaseste o substantd sau un amestec de substante la o anumitd presiune,
temperaturd sau volum. Daca intre sistem §i mediul inconjurator au loc schimburi
de energie si de substanta, sistemul se numeste deschis. Daca sistemul nu schimba
substantd cu exteriorul, dar poate schimba energie, se numeste sistem inchis iar
daca nu schimba nici substanta nici energie (caldurd sau lucru mecanic) constituie
un sistem izolat.

Faza constituie o portiune dintr-un sistem marginita de suprafete in care
proprietdtile macroscopice se schimba brusc, aparand o alta faza. Un sistem poate
fi format din una sau mai multe faze (lichida, solida, gazoasa). Daca proprietatile
macroscopice ale sistemului sunt aceleasi in orice punct al acestuia sistemul este
omogen $i constituie o singurd fazd iar in caz contrar, sistemul este eferogen,
respectiv este alcatuit din mai multe faze (este polifazic). De ex. apa singurd
constituie o faza iar in contact cu gheata constituie sistem eterogen ca si o solutie
in contact cu substanta nedizolvata.

Prin proces se intelege orice modificare adusd unui sistem, ca de exemplu
un schimb de cdldura sau de lucru mecanic cu mediul inconjurator, modificandu-
se astfel proprietdtile fizice sau chimice ale substantelor. Procesele pot fi izobare
daca se petrec la presiune constantd, Ap = 0, procese izocore-la volum constant,
AV = 0, izoterme-la temperatura constanta At = 0 sau procese adiabatice, care au
loc fard schimb de caldura cu exteriorul AQ =0. Cand procesele decurg fard
interventii exterioare si au loc de la sine, se numesc procese naturale iar cele care
decurg spontan, numai Iintr-un singur sens, cu o vitezd finitd, se numesc
ireversibile. Daca un proces decurge in ambele sensuri, putand reveni la starea
initiald pe acelasi drum, fard alte schimbari, constituie un sistem reversibil.
Procesele 1n care substantele se transforma in altele noi numite produsi de reactie,
se numesc reactii chimice.

Proprietatile care depind de cantitatea de substanta existenta intr-un sistem
se numesc proprietdti extensive, ca de exemplu: greutatea, volumul, entalpia,
entropia, energia internd. Proprietdtile care nu depind de cantitatea de substanta ce
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formeaza sistemul, se numesc intensive (temperatura, presiunea, volumul molar,
densitatea, caldura specifica etc.).

Prin starea termodinamica a unui sistem se intelege totalitatea factorilor ce
caracterizeaza sistemul la un moment dat, adicd totalitatea proprietatilor lor
intensive, care se numesc §i marimi termodinamice de stare. Marimile de stare pot
fi variabile dependente i se numesc functii de stare sau variabile independente,
cand se numesc parametrii de stare.

3.2.1. Principiul I al termodinamicii sau
legea conservarii energiei

Energia nu poate fi nici creata nici distrusa, ea poate fi insa transformata
dintr-o forma in alta. Marimile studiate la termochimie 1n cadrul acestui principiu,
entalpia H si energia interna E, sunt proprietati extensive ale substantelor.

Atat entalpia de reactie (cdldura de reactie) cat si energia internd se
definesc termodinamic ca fiind, pentru o anumitd temperaturd datd, egale cu
diferenta dintre suma entalpiilor XH, respectiv energiilor interne XE, ale
produsilor si reactantilor, XH; respectiv XE;:

AH = ZHZ - ZH] (37)
AE = ZEZ - ZE] (38)
Caldura de reactie variaza cu temperatura dupa ecuatia lui Kirchhoft:

TZ
AH, - AH, = [ CpdT (3.9)

Tl
unde AH; si AH; sunt entalpiile de reactie la doua temperaturi T, s1 Ty, iar ACp
diferenta dintre sumele capacitdtilor calorice ale produsilor si reactantilor
[capacitatea calorica a unui sistem reprezinta cantitatea de caldura necesara pentru
a ridica temperatura sistemului cu un grad, la presiune constanta (Cp) sau la
volum constant (Cv)]. Deci, cunosciand caldura de reactie (AH;) la o anumita
temperaturd T; §i1 variatia capacitdtilor calorice ale substantelor din sistem, se
poate calcula si deci prevedea, caldura de reactie la alta temperaturd T,. Pentru
calcule aproximative si diferente mari intre T, s1 T, se poate folosi si relatia:

AHz - AHl = ACp(Tz - Tl) (310)

in care nu se ia in consideratie variatia luit ACp cu temperatura.

A raspunde la intrebarea de ce unele substante reactioneazd numai cu
anumite substante §i nu cu oricare, Insemneaza a spune care este forta motoare a
reactiilor chimice. Din masurdtori s-a observat ca decurg spontan, de la sine,
adica fard o interventie din afara, acele reactii in care se degaja multa caldurd, iar
cele in care se degaja putina cdldurd decurg de multe ori incomplet.

Rezultd cd numai reactiile exoterme decurg spontan, ca si cum forta
motoare a reactiilor chimice ar depinde atdt de variatia entalpiei (AH) a
substantelor cat si de variatia energiei interne (AE) a acestora.
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Exista insd multe reactii care contrazic acest principiu asa cum sunt unele
reactii endoterme care decurg, fie la temperaturi ridicate, fie la temperaturi joase.
S-a stabilit cd forta motoare a reactiilor chimice depinde in realitate de o
proprietate extensivd a substantelor numitd entalpie libera (G) si anume, de
variatia entalpiei libere AG a reactiei, notiune care se va trata ca o aplicatie a
principiului II.

3.2.2. Principiul II al termodinamicii

in timp ce principiul I stabileste transformarea dintr-o forma intr-alta a
diferitelor forme de energie dupa o lege de echivalenta, principiul 1l arata ca, in
timp ce toate formele de energie (mecanica, electrica, chimica etc.) pot fi
transformate integral in caldura, caldura nu poate fi transformata cantitativ in
lucru mecanic, electric, chimic. Intotdeauna raméne o cantitate de caldurd ce nu
poate fi transformata in alte forme de energie. De aceea, energia calorica a fost
considerata ca o forma inferioard de energie. Acest principiu a mai fost formulat i
astfel: caldura nu poate trece spontan fara consum de energie produs de un
mecanism extern, de la un corp rece la unul mai cald.

Generalizand constatarile facute experimental pe diverse sisteme, pe baza
principiului II, se trage concluzia cd procesele prin care un sistem se transforma
dintr-o stare initiala intr-o stare finald sunt de doua feluri: procese reversibile, prin
care sistemul trece prin stari de echilibru succesive foarte apropiate si procese
ireversibile, care decurg spontan si prin care sistemul tinde sa se apropie de o
stare de echilibru (un proces este termodinamic reversibil cand decurge atat de
incet incat sistemul este In orice moment in echilibru de temperatura, presiune sau
concentratie, cu mediul Tnconjurator).

Pentru a demonstra cel de-al doilea principiu, s-au introdus alte doud
marimi termodinamice: entropia si energia libera.

Entropia (S) este proprietatea extensiva a cdrei valoare rezulta din relatia:

ds = Mo o g5 =9 _ 0, 4T 3.11)
T T T
Prin integrare aceasta relatie devine:
Boodr 7
AS=|Cp—=|CpdInT (3.12)
le P j P

Cunoscand variatia capacitatii calorice Cp a substantelor intre doud
temperaturi T; i T,, se poate calcula variatia entropiei. Pentru calcule
aproximative, se poate inlocui Cp, consideratd constantd de la T la T, cu valoarea

medie Cp folosind relatia:

AS=C_pln% (3.13)

1

.....

fizice sau chimice si nu intotdeauna este usor a interpreta semnificatia sa fizica.
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in procesele fizice si chimice spontane, ireversibile, care decurg in sisteme
ce nu permit un schimb de caldura cu mediul exterior, entropia creste, In timp ce ,
in procesele reversibile, la echilibru, entropia raimane neschimbata (AS = 0).

In natura toate sistemele tind citre starea maximi de stabilitate ceea ce
corespunde starii de dezordine moleculara mare §i respectiv starii de echilibru.

Gazele au entropie mai mare decat lichidele, fiind intr-o stare de dezordine
mai mare, iar lichidele au entropie mai mare decat solidele. De asemenea, un
amestec de doud gaze are o entropie mai mare decat fiecare gaz luat separat.

Variatia entropiei In starea initiala si finald permite sa se aprecieze dacd un
proces este posibil din punct de vedere termodinamic. Entropia poate fi
consideratd factor de capacitate calorica necesar pentru a mari starea de dezordine
(omogenizare) a partilor componente ale sistemului.

Energia libera este de asemenea o functie termodinamicd de stare,
extensiva. Se cunosc doua forme de energie liberd si anume: energia libera a lui
Herman von Helmholtz AF si energia libera a lui J.W. Gibbs AG.

a) Energia libera a lui Helmholtz AF reprezinta capacitatea unui sistem
de a produce lucrul maxim in cursul transformarii considerate. Ea
constituie acea parte din energia interna E disponibila pentru a fi
transformata in lucru mecanic in procesele reversibile ce au loc in
conditii izoterm-izocore (T=const., AV=const.).

AF =- W, (3.14)

b) Energia libera a lui Gibbs AG reprezinta acea parte din entalpia unui
sistem, disponibila pentru a fi transformata in lucru mecanic. De aceea
este numita entalpie libera in mod frecvent. Ea difera de AF prin lucrul
de volum pAV:

AG = AF + pAV (3.15)

Entalpia libera este o proprietate extensivd ca si celelalte functii
termodinamice. Nici valoarea sa absoluta nu poate fi determinata ci numai variatia
la trecerea sistemului dintr-o stare in alta. Entalpiile libere de formare ale
elementelor 1n stare standard sunt, prin conventie, egale cu zero. Se poate calcula
entalpia liberd de reactie, cunoscandu-se entalpia liberd a reactantilor si a
produsilor:

AG = 2CTprodusi - z:Cireactangi (3 | 6)
Aceasta functie fiind mult intrebuintata, intereseazd mai mult.

Intre variatia entalpiei AH, entropiei AS si a entalpiei libere AG exista

urmatoarea relatie:

AG = AH - TAS (3.17)
care constituie ecuatia fundamentald a termodinamicii chimice. Cu ajutorul
acestei relatii se poate calcula energia liberd (entalpia liberd) a tuturor proceselor
izoterme si deci a reactiilor chimice.

Entalpia libera este forta motoare a reactiilor chimice deoarece determina
mersul acestora. Astfel, pentru reactiile care decurg de la sine la temperatura si
presiune constantd, entalpia libera descreste (AG < 0), pentru reactiile aflate la
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echilibru AG = 0 iar reactiile care au AG > 0 nu au loc fard un aport de lucru
exterior.

Ecuatia fundamentala aratd ca mersul unei reactii spontane este determinat

de doua tendinte opuse:

1- tendinta sistemelor chimice de a ajunge la o energie internd cat mai
scazutda (ceea ce se traduce prin formarea a cat mai multe
electrovalente si covalente) si

2- tendinta sistemelor din naturd de a-si mari entropia prin a ajunge la o
stare de dezordine moleculard cat mai avansata. La temperatura joasa
este favorizata prima tendintd, iar la temperatura inalta, cea de a doua.

in cazul multor reactii intre molecule la temperatura joasi, nu se ajunge la

starea de echilibru, ci rezulta sisteme nestabile (aparent stabile din punct de vedere
termodinamic) agsa cum se Intdmplad in cazul celor mai multe reactii organice si
biochimice.

4. ECHILIBRE CHIMICE
4.1. REACTII REVERSIBILE SI IREVERSIBILE

Numeroase reactii chimice se produc astfel incat substantele care
reactioneaza (reactantii) se transforma practic in intregime in produsi. Reactia
decurge intr-un singur sens, pana la capat. De aceea, aceste reactii se mai numesc
si totale sau ireversibile. Pot fi considerate ca reactii totale, reactiile cu formare
de:

- combinatii greu solubile in apa ca AgCl:

AgNO; + HCl - AgCl + HNO;
- combinatii volatile, care parasesc sistemul ca CO;:
CaCO; + 2HCl — CO, + CaCl, + H,O

- combinatii solubile, dar slab disociate ca Hg(CN), sau H,O:

2NaOH + H,SO4 — 2H,0 + Nay,SOy4

Exista insd §i reactii care nu decurg pand la capat datoritd faptului ca
produsii rezultati pot sa reactioneze intre ei §i sa refacd partial substantele initiale.
Astfel, daca se incalzeste intr-o eprubetda NH4Cl, acesta se descompune in NHj si
HCI care, partial reface NH4Cl pe peretii reci ai eprubetei. In aceste conditii,
reactia are loc In ambele sensuri. Asemenea reactii se numesc reversibile sau
partiale. S-a convenit sd se reprezinte acest fenomen prin doud sageti opuse care
indica existenta concomitenta a doua reactii:

la cald
NH4Cl<= HCI + NH;
la rece

Reactia care decurge de la stanga la dreapta se numeste reactie directa, iar
cea care decurge de la dreapta la stdnga, reactie inversa.

Este de mentionat cd impartirea reactiilor in reversibile si ireversibile este
cu totul conventionala, deoarece, in mod riguros, orice reactie este mai mult sau
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mai putin reversibila. In multe cazuri, reversibilitatea se poate neglija, incat acele
reactii pot fi considerate practic ireversibile.

In cazul reactiilor reversibile, se ajunge la un moment dat, in functie de
temperaturd si alte conditii de lucru, sa se stabileascd un echilibru chimic in care
concentratiile reactantilor si ale produsilor de reactie sd ramand constante. La
echilibru, viteza reactiei directe devine egala cu viteza reactiei inverse, intelegdnd
prin viteza de reactie variatia concentratiei componentelor unei reactii in unitatea
de timp (viteza de reactie este proportionald cu produsul concentratiilor
reactantilor si cu o constanta de viteza).

Cand se ajunge la echilibru chimic reactia nu s-a oprit. Un numar de
molecule se descompun in timp ce acelasi numar se reface in unitatea de timp,
incat, statistic, nu se modifica raportul intre cantitatile de reactanti si produsi. De
aceea spunem ca echilibrul este dinamic i nu static.

4.2. DEMONSTRATIA CINETICA A
ECHILIBRULUI CHIMIC

Se considera o reactie reversibild de forma generala:
Vi
A+B > C+D 4.1)
)
in care, pentru reactia directd, substantele A si B sunt reactantii, iar C s1 D
produsii, iar pentru reactia inversa, substantele C si D sunt reactantii, iar A si B
produsii. Cele doua reactii au loc simultan.
Daci se noteazd concentratiile molare (exprimate prin moli/litru solutie) cu
[A], [B], [C] s1[D], vitezele v; si v, ale celor doua reactii sunt date de relatiile:
vi =ki[A][B] (4.2)

v2 =Io[C][D] (4.3)
Constantele de proportionalitate k; si k, se numesc constante de viteza ale

reactiilor respective §i ele depind de natura substantelor ce reactioneaza.
Deoarece, la echilibru, viteza reactiei directe este egald cu viteza reactiei inverse:

Vi=Vp (44)
rezulta:
ki[A][B] = k,[C][D] (4.5)
de unde:
ﬁ:K _ [C][D] (4.6)
k, [4]-[D]

Constanta K se numeste constanta de echilibru.
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Atunci cand concentratiile substantelor sunt 1 molare, constantele de
vitezd sunt egale cu vitezele de reactie, iar constanta de echilibru este egald cu
raportul celor doua viteze de reactie.

4.3. LEGEA ACTIUNII MASELOR

Daca se considerda o reactie chimicd reversibild cu totul generald
reprezentatd prin expresia:
aA+bB+.. & IL+mM +... (4.7)
unde coeficientii a, b, 1, m, reprezintd numarul de moli din fiecare substantad
participanta la reactie, constanta de echilibru este data de relatia:
uymﬂﬂe
[4]"-[BY ...

Aceasta ecuatie stabilitd de C.M. Guldberg si P. Waage (1867) reprezinta
expresia matematicd a legii fundamentale a echilibrelor chimice, numita /egea
actiunii maselor si este valabild numai pentru reactiile reversibile. Ea poate fi
formulata astfel: la reactiile reversibile aflate in echilibru chimic raportul dintre
produsul concentratiilor produsilor de reactie si produsul concentratiilor
reactantilor, fiecare din concentratii fiind ridicata la o putere egala cu numarul
de moli ce iau parte la reactie, este constant la o temperatura data.

Legea actiunii maselor are o importantd practicd deosebitd. Astfel, cu
ajutorul ei se pot calcula concentratiile tuturor componentelor unui sistem de
reactie ajuns la echilibru la o anumita temperatura, daca se cunoaste constanta de
echilibru §i concentratiile initiale ale substantelor ce reactioneazd. De asemenea,
prin modificarea conditiilor in care are loc o reactie, se poate dirija echilibrul
chimic, deplasandu-1 intr-o directie sau alta.

(4.8)

4.4. DEDUCEREA TERMODINAMICA A
CONSTANTEI DE ECHILIBRU

Guldberg si Waage au stabilit ecuatia constantei de echilibru pe cale
cineticd considerand egalitatea vitezelor reactiei directe cu cea a reactiei inverse si
exprimand viteza de reactie In functie de concentratia substantelor.

Aceastd metoda Insa nu este aplicabila decat reactiilor relativ simple.
Pentru cazul general, este necesar sa se recurga la consideratii termodinamice,
obtinandu-se o relatie Intre variatia entalpiei libere §i constanta de echilibru.

Astfel, pentru reactiile care se produc la temperatura si presiune constantd
(reactil izoterm-izobare) intre substante care se supun legilor gazelor ideale,
rationamentul este urmatorul: pentru un sistem oarecare de reactie in faza gazoasa,
entalpia liberd G a sistemului are valoarea:

G=>nG, (4.9)
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in care G, este entalpia libera partial molara a componentului i iar nj este
numadrul de moli al acestui component.
Tinand seama de presiunea partiald p; a gazului si de valoarea standard G’

a entalpiei sale libere, valoarea lui G, este dati de relatia:

Gi=G’+RT-Inp, (4.10)
de unde, dupa relatia (4.9) rezulta:
G=>nG +RTY n -Inp, (4.11)

Cunoscand cd variatia lui G in reactie este egald cu diferenta dintre
valorile sale pentru substantele finale (produsi) si substantele initiale (reactanti):
AG = Gﬁn - Ginig (4.12)
rezulta:

AG=AG' +(RT Y nInp,), ~(RTY ninp,) — (413)

6" =(¥na?), -(Xna'),, (4.14)

iar marimea sa pentru reactia mentionatd este constantd deoarece, in aceste
conditii, valorile standard pentru fiecare component al reactiei sunt invariabile.

In starea de echilibru termodinamic AG = 0 de unde, membrul al doilea al
egalititii (4.13) este egal cu zero. Marimile AG” si RT sunt invariabile la
temperaturd constantd, inclusiv diferenta din relatia (4.13) pe care o notdm cu
InK,, (presiunile partiale de echilibru se noteaza cu p’):

>ninp), -Xnnp), =k, (4.15)
Mairimea K, este deci constantd la temperatura datd si constituie constanta de
echilibru.
Daca se considera de exemplu reactia chimica reversibild in faza gazoasa
intre gaze ideale:

in care:

aA +bB ¥ IL + mM (4.16)
in care a, b, | si m sunt coeficientii stoechiometrici ai substantelor A, B, L si M,
ecuatia (4.15) poate fi scrisa astfel:

i1 m
InK, =tn P2 BN 4.17)
PA-PB
de unde:
11 m
pL-PM
K, =——F (4.18)
Pa-DPB

Aceeasi constantd de echilibru poate fi exprimata si prin concentratii daca
se inlocuieste presiunea partiald p;’ cu valoarea sa rezultatd din ecuatia de stare a

gazelor ideale p;w =nRT , valabilad pentru n moli de gaz:
p = BRL_ Ry (4.19)
v
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Rezulta deci din relatia (4.17):

1 rom

K, =In 2t S (RT) ™" (4.20)
Cy, "Cp
sau
11 m
KP(RT)—(H—m—a—b) _ C'I; . C']\: _ Kc (421)
CA-CB

Exprimand variatia entalpiei libere standard de reactie AG® prin constanta
de echilibru K,
AG’ = - RTInK, (4.22)
si inlocuind valoarea sa in reletia (4.13), rezultd prin aranjare intr-o forma
convenabila:

AG=RT|Y ninp), -(Fninp), -mK,] 423
In cazul relatiei (4.16), ecuatia de mai sus se poate scrie:

i1 m
AG =RT(In 22 PM ik )y (4.24)
pa-ps
Pentru procese care decurg la temperatura si volum constant, exista relatii
identice care dau valoarea energiei libere a lui Helmholtz AF. Astfel, pentru reactii
in fazd gazoasa intre gaze ideale, exprimand compozitia sistemului prin
concentratii de echilibru c’, AF ia valoarea:

i1 m
CL'CwM™m
a b
CA-CB

AF = RT(In ~nK,) (4.25)

Tinadnd seama de relatia (4.25), se poate obtine o relatie analoaga relatiei
(4.22) pentru AF’:

AF’ = - RTInK, (4.26)

In cazul cu totul general al reactiilor in care diferitii reactanti si produsi se
afla n alta stare decat starea standard, atat pentru gaze ideale cat si pentru gaze
reale, variatia entalpiei de reactie AG se defineste printr-o relatie aseméandtoare
relatiei (4.13) in care, in locul concentratiilor sau presiunilor se folosesc
activitdtile a (a=fc unde c este concentratia iar f un factor de corectie):
aL-aw

a b
aA-aB
Aceasta relatie poartd numele de izoferma de reactie.

AG =AG’ +RTIn AG’ +RTInK, (4.27)

4.5. DEPLASAREA ECHILIBRULUI CHIMIC.
PRINCIPIUL LUI LE CHATELIER
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Conditiile care determind starea de echilibru chimic sunt: concentratia si
temperatura, iar pentru sistemele chimice in stare gazoasa si presiunea. Echilibrul
chimic poate fi influentat sau deplasat prin variatia unuia dintre acesti factori, sau
a tuturor, simultan. Sensul in care se deplaseazd echilibrul chimic ca rezultat al
acestor ,,constrangeri din afard” urmeaza o lege cunoscutd sub numele de
wprincipiul celei mai mici constrangeri” sau ,principiul echilibrului mobil”
formulat de cdtre Henry Le Chatelier (1885) si F. Braun (1886) astfel: cand
asupra unui sistem chimic aflat in echilibru se exercita o constrangere din afara
(concentratie, presiune, temperatura), atunci echilibrul se deplaseaza in sensul
reactiei care se opune constrangerii, diminuand-o sau anuldand-o.

S& examinam pe rand prin exemple, influenta celor trei factori asupra
reactiilor chimice reversibile aflate in echilibru.

4.5.1. Influenta temperaturii

Ridicarea temperaturii sistemelor de reactii aflate in echilibru provoaca o
deplasare de la stanga la dreapta in cele mai multe reactii printre care:
2H,0 65 2H, + O,

L Ssor

2HI ; H, + 1,
avand loc formarea compusilor care consuma caldura (reactii endoterme). Prin
coborarea temperaturii se favorizeaza reactiile exoterme care au loc cu degajare de
caldura.

4.5.2. Influenta presiunii
In sinteza amoniacului din elemente reactia este exotermd si are loc cu
micsorare de volum, deci de presiune.

N, +3H, <5~ 2NH;

De aceea, reactia nu poate fi efectuata la temperaturi prea inalte (peste
500°C) deoarece are loc formarea produsilor endotermi rezultati prin
descompunerea NHi;. De asemenea, reactia decurgand cu scadere de presiune,
putem favoriza reactia de sintezd a amoniacului marind presiunea. Aceste conditii
de temperaturd si presiune fac sa se lucreze curent intre 3000-1000 atm si la o
temperatura de circa 500°C in prezenta catalizatorilor (la temperaturi mai scazute
azotul prezinta inertie chimica).

Aplicand legea actiunii maselor se obtine:

2 2
e = % respectiv K = pN—H;
[N,1[H,] P, Py,
unde K, reprezintd constanta de echilibru exprimata prin concentratia molara a

participantilor la reactie, 1ar K, constanta de echilibru exprimatd prin presiunile
partiale ale acestora.
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4.5.3. Influenta concentratiei

Reactia reversibila de obtinere a Fe(SCN); (substantd de culoare rosu-
sange) este utilizata la identificarea ionului feric:

FeCl; + 3KSCN <3 Fe(SCN); + 3KCl

si are urmatoarea constanta de echilibru:
_[Fe(SCN), J[KCIT
©  [FeCL][KSCNT

Dacd se adaugd reactanti, de exemplu KSCN, creste concentratia in
produsi prin deplasarea echilibrului spre dreapta, cu intensificarea culorii rosii,
datoritd formdrii combinatiei Fe(SCN);. Aceasta rezulta si din expresia
matematicd anterioara deoarece, crescand numitorul (concentratia KSCN), va
trebui sd creasca si numadratorul (concentratia Fe(SCN);) pentru ca valoarea
constantei de echilibru sa nu se modifice. Dacad se adauga KCl, deci un produs de
reactie, echilibrul se deplaseazd catre stdnga cu formare de reactanti, reactia
decurgand cu diminuarea culorii rosii, pand la decolorarea totald, datoritd
descompunerii colorantului Fe(SCN)s.

5. SOLUTII
5.1. NOTIUNI GENERALE

Solutiile sunt amestecuri omogene (sisteme disperse omogene) formate din
doua sau mai multe componente, la care gradul de dispersie merge pdana la
molecula. Componentele unei solutii sunt: dizolvantul sau solventul si substanta
dizolvata (solvatul).

Dupa starea de agregare a componentilor se disting trei categorii de solutii:
solide (sticla, alama), lichide (zahar in apa, apa in alcool) si gazoase (aerul).
Dintre acestea, solutiile lichide poartd si numele de solutii propriu-zise, avand cea
mai mare importanta practica si stiintificd. Acestea vor fi studiate in continuare
sub denumirea simpla de solutii. Solutiile lichide pot avea ca solvati substante
solide, lichide sau gazoase.

5.1.1. Dizolvarea

Prin dizolvare se defineste trecerea unei substante in stare de solutie. In
cazul celor mai multe substante solide care se dizolva, acest proces constituie un
fenomen fizico-chimic in care, moleculele, respectiv ionii sau moleculele
solvatului difuzeaza printre moleculele solventului (fenomen fizic) si 1si asociaza
(leagd) un numar oarecare din moleculele acestuia cu o variatie de caldurad
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(fenomen chimic). Procesul ultim se numeste solvatare respectiv hidratare in
cazul 1n care solventul este apa si duce la formare de solvati, respectiv hidrati.

Cantitatea de caldura absorbita sau degajata la dizolvarea unui mol de
substanta se numeste caldura de dizolvare. Aceastd cdldura se poate determina
experimental cu ajutorul calorimetrului si constituie o caracteristica importanta a
substantelor. Daca dizolvarea are loc cu degajare de cdldura, procesul este
exoterm i invers, endoterm, ceea ce duce la concluzia ca, la formarea solutiilor
rezultd pseudocompusi (compusi a cdror compozitie nu este bine definitd) printr-o
pseudoreactie (reactie ce nu decurge stoechiometric). Astfel, la dizolvarea H,SOj4
in apa la 20°C, reactia este puternic exotermd (AH = -20,4 kcal/mol), ca si la
dizolvarea KOH (AH = -13 kcal/mol), in timp ce in cazul azotatilor, procesul este
endoterm (pentru NH4NOs, AH = 6 kcal/mol).

Coreland cu cele studiate la termodinamica, se poate arata cd dizolvarea
este un proces care asculta de legile termodinamicii. Variatia entalpiei libere in
timpul procesului este data de relatia AG=AH - TAS in care intervine un factor
entalpic AH creat de procesul de rupere a retelei dizolvantului si de solvatarea sa,
precum si un factor entropic TAS, rezultat al tendintei catre o mai mare dezordine
prin dispersarea dizolvatului printre moleculele de solvent. In cazul ideal in care
nu se consumd sau degaja cdldura, ci dizolvarea se produce numai pe seama
factorului entropic, rezulta solutii ideale (v. 5.2).

O serie de substante retin la iesirea din solutie, prin cristalizare, un numar
de molecule de apa numita apa de cristalizare, iar formatiile respective se numesc
critalo-hidrati (CuSO4 5H;0, Na,SO4-10H,0 etc).

Apa, avand un moment de dipol mare, este un foarte bun solvent, dar
numai pentru substantele ionice sau cele care au ca si ea caracter dipolar. De
aceea, nu dizolva parafina, naftalina sau mai multe substante organice care sunt
nepolare si care, In stare solida, prezinta alt tip de legatura (de exemplu forte van
der Waals) fata de apa.

5.1.2. Solubilitatea substantelor

Proprietatea substantelor de a se dizolva poarta numele de solubilitate. Ea
depinde de natura solventului, a solvatului, de temperatura si presiune. Raportand
cantitatea de substantd dizolvata la cantitatea de solutie sau de dizolvant se obtine
notiunea de concentratie.

Solutia in care este dizolvata cantitatea maxima de solvat la o temperaturd
datd este o solutie saturata. Asadar, starea de solutie saturatd este o stare de
echilibru care asculta si ea de legile termodinamice ale echilibrului. Concentratia
de saturatie constituie o masura a solubilitatii. Astfel, o solutie saturata de NaCl
contine la 20°C 358 g NaCl la 1 litru solutie, in timp ce Agl numai 3-10° g.
Aceste cifre reprezintd expresia cantitativd a solubilitatii fata de care, substantele
se clasifica in: usor solubile (NaCl) si greu solubile (Agl). Nu exista practic
substante insolubile.

45



Cand o solutie contine o cantitate de substanta dizolvatd apropiatd de cea
corespunzatoare solutiei saturate, poartd numele de solutie concentrata, iar atunci
cand contine o cantitate mult mai mica de substantd dizolvata, se numeste solutie
diluata.

Exprimarea cantitativa a concentratiei solutiilor.

Concentratia procentuala (c %) se indicd prin numdrul de grame de
substantd dizolvata in 100 g solutie. De exemplu, o solutie 20 % NaCl contine 20
g Na Cl in 100 g solutie sau in 80 g apa.

Concentratia la mie (¢ %o) indicd g subst./1000 g solutie.

Concentratia molara sau molaritatea indicd numarul de moli de solvat la
un litru de solutie. Concentratia solutiilor molare se noteazad cu m alaturi de
numadrul sau fractiunea de moli de substanta dizolvata. Astfel, o solutie molara se
indica prin 1m, solutia 1/10 molara prin 0,1m etc. Cantitatea de solvat dizolvata la
litru este data de relatia mM unde M este molul de solvat.

Concentratia normald sau normalitatea indicd numarul de echivalenti-
gram de solvat la 1 litru de solutie §i se noteazd cu n. O solutie are concentratie
normald cand contine 1 echivalent-gram de substantd dizolvatd la 1 litru de
solutie. O solutie decinormala (sau 1/10 normald) se noteaza 0,1n si contine 1/10
dintr-un echivalent-gram de substanta la 1 litru solutie. Acest mod de exprimare a
concentratiei este intrebuintat In analiza volumetricad a substantelor. Cantitatea de
solvat aflatd intr-un litru de solutie este egald cu nEg unde Eg reprezinta
echivalentul-gram (mol/valentd).

Concentratia molala sau molalitatea reprezinta moli de solvat la 1000 g
solvent.

Fractia molard. In cazul in care intr-o solutie se afli mai multi
componenti a, b, c...fiecare contindnd un anumit numar de moli n,, ny,
n....concentratia solutiei se exprima prin fractia molara a fiecarui component X,
Xp, Xe...Fractia molara a unui component este data de relatia:

n

X, = . (5.1)
n,+n,+n, +..

iar suma fractiilor molare ale componentilor este 1:
XatXp+Xc+...=1 (5.2)

Concentratia procentuala molara a unuia din componenti (de exemplu
substanta a) aflati in solutie este 100X,.

Titrul (T) al unei solutii reprezintd g substanta dizolvatd intr-un mililitru
solutie. Concentratiile exprimate prin titru se intrebuinteazd in analiza chimica
cantitativd, iar solutiile al caror titru se cunoaste se numesc solutii titrate.

Egaland relatiile care exprima aceeasi cantitate de substanta dizolvata la
1000 ml solutie, se poate calcula concentratia unei solutii exprimata in diverse
moduri:

1000 T =10 c¢% d = c%o d = nEg = mM (5.3)
unde
d = densitatea solutiei (masa/volum)
Astfel, molaritatea unei solutii procentuale este:
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m = 10 c% d/M rezultata din relatia

mM=10C%d (5.4)
iar normalitatea unei solutii de titru T este:
n=1000 T/Eg (5.5)

Solubilitatea substantelor solide si lichide. Solubilitatea substantelor
solide si lichide nu este dependenta de presiune dar creste in cele mai multe cazuri
cu temperatura, aga cum rezultd din figura 36.
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Figura 36. Curbele de solubilitate ale unor sdruri in apd.

Astfel, solubilitatea azotatilor creste mult cu temperatura in timp ce
halogenurile alcaline sunt foarte putin influentate (exemplu NaCl). in cazul
cristalo-hidratilor (exemplu Na,SO4-10H,0), solubilitatea creste numai pana la o
anumitd temperatura la care isi pierd apa de cristalizare, comportandu-se in
continuare ca halogenurile.

Solubilitatea gazelor in lichide.

Influenta temperaturii. Spre deosebire de substantele solide, solubilitatea
gazelor cregste cu scaderea temperaturii. Acest fapt are mare importantd in natura,
deoarece iarna, in apa raurilor si lacurilor, existda mai mult aer dizolvat ceea ce
permite existenta vietuitoarelor chiar daca se creeaza o crusta de gheata ce separa
apa de aerul atmosferic.

Influenta presiunii. Solubilitatea gazelor este favorizatd de cresterea
presiunii conform legii lui W. Henry si legii lui J. Dalton:

Legea lui Henry (1803) se refera la un singur gaz: solubilitatea unui gaz
(Mgaz NVaizolvany) la 0 temperatura data este proportionala cu presiunea p a gazului
deasupra solutiei:

m=Kp (5.6)
unde K reprezinta coeficientul de absorbtie al gazului (gaz absorbit de un litru apa
la 0°C si 1 atm).Aceasta lege nu se aplicd gazelor foarte solubile in apa ca: NHj,
SOz, COZ etc.

Legea lui Dalton (1805) se referd la un amestec de gaze: in cazul gazelor
aflate in amestec, solubilitatea fiecarui gaz in parte este proportionalda cu
presiunea sa partiala la suprafata lichidului. Ca o aplicatie a acestei legi sa
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calculam solubilitatea in apa a componentelor aerului atmosferic. Presiunile
partiale ale gazelor ce compun aerul atmosferic sunt:

pn2 = 0,78 atm; pop = 0,21 atm; pa, = 0,01 atm.

Un litru de apa dizolva la 0°C si 1 atm, tindnd seama de coeficientii de
absorbtie, urmatoarele volume de gaz:

Azot: 1000 x 0,023 x 0,78 = 17,94 mL = 62,4%

Oxigen: 1000 x 0,049 x 0,21 = 10,29 mL = 35,8%

Argon : 1000 x 0,053 x 0,01 = 0,53 mL =1,8%
Cunoscand ca proportia in aer a celor doud elemente biogene, oxigenul si azotul,
este de circa 1/5 oxigen si 4/5 azot, In apa proportia este de circa 1/3 oxigen si 2/3
azot. Prin urmare mediul acvatic este mai oxigenat decat aerul atmosferic, de
aceea, vietuitoarele acvatice, datoritd adaptarii, pot trai numai in astfel de mediu.

5.2. SOLUTII IDEALE

La gaze, s-a introdus notiunea de gaz ideal sau stare de gaz ideal pentru
acele gaze care au particulele atat de mici In raport cu volumul mare al gazului
incat pot fi considerate ca simple puncte materiale ce nu se influenteaza reciproc
(nu se atrag si nu se resping). Ele suferd numai ciocnirile elastice ce au loc 1n
miscarea lor permanentd §i dezordonata.

Prin analogie cu notiunea de gaz ideal, s-a acceptat notiunea de solutii
ideale pentru acele solutii la care nu exista interactii intre componenti §i nu
prezinta variatii de volum si entalpie (cdldura de dizolvare) la prepararea lor. Dar,
practic nu exista asemenea solutii ideale, sau exista prea putine la numar deoarece
in cele mai multe cazuri, Intre moleculele dizolvantului se afld interactii destul de
puternice. De aceea, toate solutiile pe care le intdlnim in realitate au fost numite
solutii reale (solutiile de zahar, glucoza, uree 1n apa).

Solutiile reale au proprietdti asemanatoare cu proprietatile solutiilor ideale
cand sunt aduse la dilutii deosebit de mari (dilutii infinite), incat se pot aplica si
acestor solutii, cu o oarecare aproximatie, legile solutiilor ideale pentru
fenomenele pe care le sufera.

Deci, se aproximeaza ca solutii ideale solutiile reale la dilutii mari, iar
legile solutiilor ideale pot fi considerate ca legi limita catre care tind solutiile reale
odata cu dilutia.

Printre proprietatile solutiilor ideale fac parte: osmoza, presiunea
osmoticd, scaderea punctului de congelare si cresterea punctului de fierbere
precum si scaderea presiunii de vapori a solufiei fata de solventul pur.

5.2.1. Osmoza. Presiunea osmotica.
Din studiul solutiilor rezulta ca exista o perfectd analogie intre starea
gazoasd a unei substante si starea ei in solutie. Astfel, moleculele unei substante

dizolvate, ca si moleculele unui gaz, sunt animate de miscari dezordonate, fapt ce
se poate observa si macroscopic prin fenomenul de difuzie. Astfel, un cristal
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violaceu de KMnOy introdus intr-un pahar cu apa si lasat linistit, va colora
omogen apa in urma difuzdrii printre moleculele de apa. De asemenea, dacd se
suprapun fard a se amesteca doud lichide diferite sau doua solutii de concentratii
diferite, dupa un anumit timp de repaus, solutiile devin omogene prin fenomenul
de difuziune.

Substanta dizolvatd se comporta deci in interiorul lichidului ca un gaz intr-
un spatiu inchis. Ca si gazul, substanta dizolvata are tendinta de a se destinde sau
de a difuza, analog fenomenului de expansiune la gaze, ocupand tot spatiul care 1i
std la dispozitie, adica volumul lichidului.

Cum moleculele substantei dizolvate nu pot depdsi in miscérile lor
suprafata solutiei in care se afld, ele vor exercita asupra acestei suprafete o
presiune, o impingere (in greceste, impingere=osmos), asa cum moleculele unui
gaz exercitd o presiune asupra peretilor vasului in care este inchis. Volumul
lichidului fiind invariabil, presiunea exercitatad de substanta dizolvata nu poate fi
pusa in evidenta in afara lichidului tot aga cum nu poate fi simtita presiunea unui
gaz inchis intr-un vas cu peretii grosi.

Presiunea pe care o exercita substanta dizolvata in interiorul unei solutii
se numeste presiune osmoticda. Aceastd presiune osmotica poate fi pusd In
evidenta la limita despartitoare a doud solutii de concentratii diferite, suprapuse,
sau la limita de despartire a unei solutii de dizolvantul pur. Despartirea intre
solutii se realizeaza cu o membrana poroasa care lasa sa treacd prin porii €1 numai
moleculele dizolvantului (apa), nu si ale substantei dizolvate. O astfel de
membrana se numeste semipermeabila.

Ca membrane semipermeabile naturale se cunosc: membrana intestinelor,
basica de bou, membranele celulare. O foarte bund membrand semipermeabild
artificiald este hexacianoferatul de cupru Cu,[Fe(CN)g] care a fost obtinutd prima
data din CuSOy4 s1 K4[Fe(CN)g] de M. Traube (1864) sub forma unui precipitat
insolubil.

Aparatul cu care se determind presiunea osmoticd, numit osmometru, a
fost obtinut de botanistul W.F. Pfeffer dintr-o asemenea membrana realizatd in
porii unui vas de ceramicd. S-a umplut vasul cu o solutie de CuSOs i s-a introdus
cu totul intr-o solutie de K4[Fe(CN)g]. Solutiile au patruns din ambele parti in
peretii porosi ai vasului, iar la locul de contact s-a format precipitatul sub forma
unei membrane rigide. Separand cu o astfel de membrand doud solutii de
concentratii diferite sau o solutie de solventul pur, s-a constatat cd apa difuzeaza
prin membrana din solutia mai diluata spre solutia mai concentrata, cu tendinta de
a o dilua. Acest fenomen poartd denumirea de osmoza si constituie o consecintd a
presiunii osmotice pe care o exercitd moleculele substantei dizolvate.

M. Traube (1867) a explicat semipermeabilitatea membranelor
considerand ca acestea actioneaza ca o sitd, lasand sa treaca numai moleculele mai
mici decat porii membranei. Aceastd ipoteza a fost infirmata in cazul a numeroase
membrane care nu functioneaza ca o sitd deoarece, nu permit unor substante din
solutie sa difuzeze, desi au porii mult mai mari decat moleculele acestora.

Pe baza unor experiente s-a ajuns la concluzia cd semipermeabilitatea
acestor membrane se datoreste proprietdtii lor de a solubiliza dizolvantul si nu
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solutia. J. von Liebig a emis ipoteza cd are loc o solubilizare de suprafata, adica
adsorbtia unei pelicule formata din moleculele de apd care micsoreazd porii
membranei neldsand moleculele substantei dizolvate sa difuzeze.

Daca se foloseste un osmometru R. Dutrochet prevazut cu un tub de sticla
(fig. 37), se constatd cd nivelul lichidului din celuld se ridicd in tub pana ce
presiunea hidrostatici a coloanei de lichid, ce se exercitd de sus 1n jos,
echilibreaza forta de expansiune, adicd presiunea osmoticd a moleculelor
substantei dizolvate, ce actioneaza de jos 1n sus.

Diviziunile de pe tub permit citirea presiunii osmotice direct in atmosfere.

solute
/10/75/‘
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Figura 37. Evidentierea presiunii osmotice cu ajutorul unui osmometru.

Fenomenele de difuziune, osmoza si presiune osmoticd, pe care le prezinta
solutiile, au un rol important in viata organismelor animale si vegetale.
Protoplasma din celule este 0 membrana semipermeabild care nu permite decat
anumitor substante sd patrundad sau sa paraseascd celula. De aceea, celulele rosii
ale sangelui sunt permeabile pentru apa si impermeabile de exemplu pentru NaCl.
Presiunea plasmei sangvine (lichidul sangelui) este egala cu cea a lichidului din
interiorul celulelor rogii. Asemenea solutii care au aceeasi presiune osmotica se
numesc solutii izoosmotice sau izotonice. La om, presiunea osmoticd a plasmei
sangvine este egald cu presiunea unei solutii 0,86% (in greutate) de NaCl.
Solutiile care au aceeasi presiune osmoticd cu cea a sangelui se numesc solufii sau
seruri fiziologice. Orice introducere de solutie apoasa intr-un organism impune ca
aceasta solutie sd fie izotonica cu solutia sangelui. Dacd s-ar injecta o solutie cu
presiune osmoticd mai mare (solutie hipertonica), celulele s-ar strange pentru ca
apa din celule iese prin exosmoza pentru a dilua solutia din exterior (fenomen
numit plasmoliza la plante), iar daca s-ar injecta o solutie cu presiune osmotica
mai mica (hipotonica), celulele s-ar umfla foarte mult (turgescenta la plante)
pentru cd apa din exterior patrunde in celule prin endosmoza pentru a dilua
solutia, ceea ce determind spargerea celulelor §i deci moartea organismului.
Osmoza este de asemenea una din cauzele care provoaca ridicarea apei in tulpinile
plantelor, cresterea celulelor vii si multe alte fenomene. Este de mentionat ca
fenomenul numit turgescenta ce are loc atunci cand plantele dispun de apa
suficienta conditioneaza starea normald a plantelor determinand rigiditatea si
elasticitatea acestora. Atunci cand cantitatea de apa ce se evapord este mai mare
decat cea care patrunde in celule prin endosmoza, plantele respective se vestejesc
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si mor. Datorita acestui fenomen, xerofitele (gr. xeros, sec + -phyton, plantd) s-au
adaptat pentru a trdi intr-un mediu cu umiditate foarte scdzuta (de exemplu
cactaceele si euforbiaceele tropicale).

5.2.1.1. Legile presiunii osmotice.

Pe baza unui numar mare de masuratori ale presiunii osmotice efectuate de
Pfeffer pe solutii diluate de neelectroliti, fizico-chimistul olandez J.H. van't Hoff
a reusit sa descopere legile presiunii osmotice si sa dovedeascd analogia acestora
cu legile gazelor.

Legea Boyle-Mariotte. Cercetdrile experimentale aratd cd odatd cu
cresterea concentratiei C a unei solutii creste in aceeasi masura §i presiunea sa
osmoticd 7 in asa fel incat raportul m/C rdméane constant pentru aceeasi
temperatura:

? (5.7
— =const. .
C

In cazul a doud solutii ale aceleiasi substante, raportul presiunilor lor
osmotice m; $1 Ty este proportional cu raportul concentratiilor lor C; 1 C,, Incat se
poate scrie relatia:

n_ G (5.8)

72-2 C2
Daca inlocuim in aceasta relatie m; $i 7, cu presiunile p; si p, ale unui gaz, iar C,
si C, cu inversul volumului 1/V; respectiv 1/V, (concentratia este invers
proportionald cu volumul), se obtine relatia:

1
&zﬂsau&:& (5.9
P, i P,
Vy
de unde:
p1Vi =p2V, = const. (5.10)

ceea ce corespunde cu legea Boyle Mariotte a gazelor. Aplicata la solutii aceasta
lege se enuntd astfel: presiunea osmotica a unei solutii la temperatura constanta
este direct proportionala cu concentratia solutiei.

Legea lui Charles. Masurdtorile au ardtat cd presiunea osmotica a unei
solutii variaza cu temperatura §i anume cu aceeasi fractiune din valoarea sa
initiala pentru fiecare grad de temperatura in parte. Expresia matematica a
acestei legi este urmatoarea:

e = mo(1 + at) (5.11)
unde T este presiunea osmoticd la t°, 7 presiunea osmoticd initiald, iar
o=1/273,16. Rezultd ca variatia presiunii osmotice pentru fiecare grad de
temperatura este data de binomul de dilatare (1+at).

Legea lui Avogadro. Cunoscuta lege a gazelor descoperitd de Amedeo
Avogadro se enuntd astfel la solutii: volume egale de solutii diferite care au
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aceeagsi presiune osmotica §i se gasesc la aceeasi tempeeraturd, contin acelagsi
numar de molecule de substanta dizolvatd.

Ecuatia generala de stare a gazelor aplicata la solutii. Presiunea osmotica
se poate exprima printr-o ecuatie analoagd ecuatiei de stare a gazelor pV = RT in
care, inlocuind V=1/C rezulta:

%:RTsauﬂ = CRT (5.12)

unde R este constanta universald a gazelor ideale si are dimensiunea unei energii
raportate la mol si grad (R=8,314 J/molK). Relatia (5.12) aratd cd@ presiunea
osmotica este proportionala cu temperatura absoluta a solutiilor.

Daca solutia a fost preparata din m grame de substantd de masa molard M,
inlocuind C=m/M rezulta:

2=""RT sau M ="RL (5.13)
M T

relatie ce da posibilitatea determinarii masei molare M a substantelor prin
masuratori de presiune osmotica.

Legea Ilui van't Hoff. Toate aceste legi ale gazelor aplicate la solutii, au
fost prezentate de van't Hoff intr-o singura lege care 11 poartda numele si care se
enuntd In felul urmator: presiunea osmotica a unei solutii diluate de neelectrolit
este egala cu presiunea pe care ar exercita-o substanta dizolvata, daca s-ar gasi
in stare de gaz si ar ocupa un volum egal cu volumul solutiei.

Din aceste legi rezultd ca presiunea osmotica a solutiilor de neelectroliti nu
depinde nici de natura dizolvantului nici de cea a solvatului, ci numai de numarul
particulelor (moleculelor) substantei dizolvate continute in unitatea de volum de
solutie.

Din studiul gazelor se cunoaste ca la 0°C si 760 torr, un mol de gaz ocupa
un volum de 22,4 1. De aici rezultd ca la aceeasi temperaturd (00) presiunea
osmotica a unei solutii ce contine 1 mol de substanta dizolvata in 22,4 1 de solutie
trebuie sa fie de 760 torr (1 atm), iar presiunea osmotica a unei solutii molare la
0°C este de 22,4 atm.

5.2.2. Urcarea punctului de fierbere si coborirea punctului
de congelare al solutiilor (Ebulioscopia si crioscopia).

Lichidele pure se caracterizeazd prin temperaturi de fierbere si de
congelare strict determinate. Astfel, la presiunea de 760 torr (1 atm), apa pura
fierbe la 100°C si congeleaza la 0°C, iar benzenul fierbe la 80,1°C si se solidifica
la 5,5°C. Aceste temperaturi rimén constante pana cind toatd masa de lichid se
transforma.

Prezenta unor substante dizolvate in solutii ridica punctul de fierbere si
scade punctul de congelare al acestora fata de solventii puri. De aceea, solutiile
ingheatd la temperaturi mai joase si fierb la temperaturi mai ridicate decat
lichidele pure din care sunt obtinute.
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Fenomenele de solidificare (congelare) si de fierbere ale solutiilor au fost
studiate de F.M. Raoult care, pe baza observatiilor experimentale, a descoperit
uematoarele legi:

1.Scaderea punctului de congelare si cresterea punctului de fierbere a
solutiilor fata de solventii puri sunt direct proportionale cu masa de substanta
dizolvata in aceeasi masa de solvent. Astfel, o solutie care contine 5 g de zahar
pur la 100g apa se solidifica la  -27°, iar atunci cand contine 10 g de zahar in
aceeasi cantitate de apa se solidifica la -54°C.

2.Cantitati echimoleculare de substante diferite, dizolvate in una i
aceeasi masa de solvent, scad in aceeasi masura punctul de congelare si ridica in
aceeasi masura punctul de fierbere. De exemplu, la dizolvarea a 0,1 moli de zahar
(34,2 g) in 1000 g apa se produce o scadere a punctului de solidificare cu 0,186°,
scadere pe care o provoaca si 0,1 moli de glucoza (18 g) sau 0,1 moli de uree (6 g)
etc. Punctul de fierbere creste cu 0,052°C pentru toate aceste solutii la
concentratia 0,1 molara.

Fenomenul de cobordare a punctului de congelare a unei solutii sub
actiunea substantei dizolvate se numeste fenomen crioscopic, iar metoda de
determinare a sa se numeste metoda crioscopica.

Coborarea punctului de congelare a unei solutii rezultatd prin dizolvarea
unui mol de substantd in 1000 g solvent este 0 marime constantd si se numeste
constanta crioscopica (K.).

In mod similar, ridicarea punctului de fierbere a unei solutii sub actiunea
substantei dizolvate se numegte fenomen ebulioscopic, iar metoda de determinare
a sa se numeste metoda ebulioscopica.

Cresterea punctului de fierbere a solutiilor rezultatd prin dizolvarea unui
mol de substanta in 1000 g solvent se numeste constanta ebulioscopica (K,).

Constantele crioscopice si ebulioscopice ale solventilor constituie marimi
fizice tot atat de importante ca si punctele de topire si fierbere ale acestora (tabel
5).

Tabelul 5
Valorile unor constante crioscopice si ebulioscopice
Solventul K. Ke
Apd 1,86 0,52
Alcool etilic | - 1,15
Acid acetic 3,90 3,07
Benzen 5,12 2,57
Anilina 5,87 3,69
Camfor 40,0 -

Legile lui Raoult pot fi exprimate matematic prin relatia:
At=KC (5.14)
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unde At =t - t° si reprezintd diferenta dintre temperatura de congelare, respectiv
de fierbere (t) a solutiei si cea a solventului pur (t°); C-concentratia solutiei:
C=m/M (m este masa de substantd dizolvatd in g grame de solvent, iar M masa
molard a substantei dizolvate); K-constanta crioscopica (K.) sau ebulioscopica
(K¢). Facand inlocuirile se obtine relatia:

(=g .. 1000 (5.15)
M

g
care este una si aceeasi relatie cu (5.14) dacad g, cantitatea de solvent in care se
dizolva substanta este de 1000 grame.

Aceasta relatie permite determinarea masei molare M a substantelor prin
metoda crioscopicd sau ebulioscopica, efectudnd o simpla citire a temperaturii de
fierbere sau de solidificare a solutiei:

K -m-1000

Este de mentionat cad asemenea mdsurdtori nu se fac pe solutii de
concentratii prea mari deoarece, abaterile de la legile solutiilor ideale sunt cu atat
mai mari cu cat solutiile sunt mai concentrate.

Fenomenul crioscopic are aplicatii la obtinerea amestecurilor racitoare. De
exemplu, un amestec de 23% NaCl si 77% gheatd scade temperatura pand la -
21,2°C (ceea ce explica topirea ghetii prin aruncare de sare pe strazile oraselor
iarna), iar un amestec de gheata si CaCl,6H,O cristalizatd, poate scadea
temperatura pana la -55°C.

Metoda crioscopicd si ebulioscopicd de determinare a masei molare a
substantelor a avut largi aplicatii in practica de laborator datoritd simplitatii de
lucru si preciziei rezultatelor. Azi insa, aceste metode sunt utilizate alaturi de
metodele moderne, bazate pe scaderea presiunii de vapori a solutiilor.
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5.2.3. Presiunea de vapori a solutiilor.
Legea lui Raoult.

Prin masuratori, Raoult a constatat cd presiunea de vapori a unei solutii
este mai joasd decat presiunea de vapori a dizolvantului pur, ceea ce a dus la
descoperirea urmatoarei legi care 11 poartd numele: scaderea presiunii de vapori a
unei solutii fata de presiunea de vapori a dizolvantului este direct proportionala
cu fractia molara a substantei dizolvate. Notand cu p° si p presiunea de vapori a
dizolvantului, respectiv a solutiei si cu X, fractia molara a substantei dizolvate,
legea se poate formula matematic astfel:

p°-p=Xop° (5.17)

Aceastd lege permite determinarea masei molare a substantelor. Astfel,

dacd se ia in considerare fractia molara, relatia (5.17) devine:

T2 pe (5.18)

p-p=

n +n,
in care: n; reprezintd numarul de moli de solvent (nj=m;/M;) si n, numarul de
moli de solvat (n,=my/M,). Deoarece solutia este foarte diluatd, se neglijeaza

numarul de moli de solvat n, de la numitor, incat relatia (5.18) devine:

m,
P _op=M2 sau 2 _op=m2‘M‘ (5.19)
p m p m, 2
Ml
de unde:
My ="M P (5.20)
m, p —-p

Legea lui Raoult se aplica riguros in cazul solutiilor ideale (v. 5.2).
Scédderea presiunii de vapori a solutiilor fata de solventul pur, presiunea osmotica,
scaderea temperaturii de congelare si ridicarea temperaturii de fierbere a solutiilor
de neelectroliti sunt proprietati determinate nu de solvent ci de substanta dizolvata
si anume de concentratia acesteia. Asemenea proprietati care nu sunt determinate
de natura substantei dizolvate ci de numarul de particule (molecule) aflate intr-o
anumita cantitate de solvent (concentratie) au fost numite proprietati coligative.
Proprietatile coligative ale solutiilor substantelor cu legaturi tipic covalente ca
zahdrul, ureea si glucoza, care nu ionizeaza in solutie, sunt proportionale cu
concentratia solutiei.
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6. OXIDARE SI REDUCERE

Prin oxidare se intelege combinarea unei substante cu oxigenul, respectiv
pierdere de hidrogen:
C+0,—>CO, 9.1)
4HCI1 + O; — 2H,0 + 2Cl, (9.2)
iar prin reducere, fenomen invers oxidarii, pierdere de oxigen, respectiv castig de
hidrogen:
CuO+C—->Cu+CO (9.3)

Observand variatiile valentelor elementelor in reactiile de mai sus, se
poate generaliza cd, oxidarea are loc cu trecerea unui element de la o forma
inferioara de valentd la una superioara, iar reducerea invers.

In numeroase reactii, oxidarea nu are loc cu participarea oxigenului, ci a
altor elemente. Astfel, in reactiile:

Fe + Cl, » FeCl, 9.5)

2FeCl, + Cl, — 2FeCl; (9.6)
fierul se oxideaza trecand de la starea de oxidare Fe’ la stirile de oxidare Fe*' si
Fe" prin combinare cu clorul. Dar si in procesul de reducere pot participa si alte
substante decat hidrogenul:

2FeCl; + Fe — 3FeCl, 9.7)

Examinand aceste procese de oxidare si reducere din punct de vedere
electronic, se constati cd ele sunt determinate de transfer de electroni incat
substanta care se oxideaza pierde electroni, iar cea care se reduce accepta
electroni.

Reactia (9.5) de oxidare a fierului se mai poate scrie:

Fe’ - 2¢" — Fe** 9.8)
iar electronii de valentd cedati de un atom de fier sunt acceptati de o molecula de
clor, care se reduce:

CL’ +2¢ — 2CI 9.9)

Deci, electronii s-au transferat de la fier la clor. Acest lucru aratia ca
reactiile de oxidare si reducere au loc simultan si in cantitati echivalente. De
aceea, aceste reactii cu schimb de electroni se numesc reactii de oxido-reducere,
sau reactii redox. In reactia amintita fierul s-a oxidat sub actiunea clorului, deci
clorul este oxidant. In general, sunt agenti oxidanti toti reactantii care accepta
electroni cum sunt nemetalele, ca si substantele care cedeaza usor oxigen (HNO;3,
KCIO}, KMI’IO4, HzOz etc.).

Referindu-ne la clor, el se reduce sub actiunea fierului acceptand electroni.
Deci, fierul este agent reducator ca toate celelalte metale sau substante care
accepta usor oxigen (H, C, CO etc.).

Generalizand, se poate considera cd in reactiile de oxido-reducere are loc
un transfer de electroni de la agentul reducator la agentul oxidant. Totodata,
deoarece aceste reactii sunt sisteme chimice in echilibru, se poate considera ca
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oxidantul, primind electroni se transforma in reducator, iar reducatorul la randul
sau se transforma in oxidant, conform echilibrelor:
Oxidant + ne’ & Reducitor (9.10)
Reducitor - ne” <= Oxidant (9.11)
sau
m+ - (m-n)+
Aoxa T & Ay 9.12)
p+ - (p+n)+ ’
Breax 1€ <= Boig
Insumand cele doua reactii care decurg simultan:

m+ p+ (m-n)+ (p+n)+
AOxidl +BRed2 et ARedl +B0xid2 (913)

se poate scrie constanta de echilibru:

(m-n)+ 1rR (P+n)+ :
g (AT IBO] _[Red, J0xid, ] ©.14)
[A™][B™] [Oxid, ][Red, ]
Oxidarea si reducerea se pot realiza si electrolitic, iar procesele ce au loc
sunt ireversibile. La catod, substantele suferd reduceri electrolitice, iar la anod,
substantele sufera oxidari.

9.1. CALCULUL COEFICIENTILOR STOECHIOMETRICI

Calculul coeficientilor stoechiometrici in reactiile red-ox se face tinand
seama ca numarul de electroni cedati de agentul reducétor este egal cu numarul de
electroni primiti de agentul oxidant. Astfel, in reactia de oxidare a ionului Mn*" cu
bioxid de plumb in mediu de acid azotic concentrat:

2(Mn*"+S04%) + 5PbO, + 6(H +NO3") = 2(H+MnOy) +

3(Pb**+2NO5") + 2PbSO, + 2H,0 (9.15)
au loc reactiile partiale:
2 | Mn*"-5¢ > Mn'" (9.16)

5| Pb* +2¢ — Pb**
Se iau in reactie 2 ioni Mn*" deoarece cedeaza impreund 10e” pe care pot
sd-1 accepte 5 ioni Pb*" (fiecare primind cate 2¢’). Pentru efectuarea unui
asemenea calcul este necesar sa se cunoasca, cu siguranta produsii de reactie.

9.2. POTENTIAL DE OXIDO-REDUCERE

Se ia o solutie apoasd care contine sare de fier (II) si sare de fier (III) in
amestec. In solutie se introduce un electrod inert de platind (inatacabil de catre
solutie). Tonii Fe* au tendinta de a trece in Fe’" prin cedarea unui electron
electrodului, iar ionii Fe** au tendinta de a capta un electron pentru a trece in Fe*":

2+ 3+ -
Feo > Fe' +e

La stabilirea echilibrului intre solutie si electrod, se stabileste o diferenta

de potential a carui valoare, exprimata In volti, este datd de relatia lui Nernst:
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= g0+ RL ), [Oxidant] 9.17)
nF  [Reducator]
unde R este constanta generald a gazelor (R=8,314 Jmol'K™); T- temperatura
absoluta (T=273+t); F- numarul lui Faraday (96487 coulombi), iar n este numarul
de electroni care participa la reactie. In cazul de fata, ionul feric este oxidantul, iar

ionul feros este reducatorul, incét ecuatia se poate scrie:
Eln [Fe”]
nF  [Fe™]
Inlocuind valorile R, F si T pentru t = 20°C si trecand de la logaritmul natural la
cel zecimal (inmultind cu 2,303), ecuatia (9.18) devine:
0,058 ) [Oxidant]

n [Re ducator]

Potentialul E° se numeste potential normal al sistemului redox sau
potential standard. El corespunde stdrii in care concentratiile oxidantului si
reducatorului sunt egale (raportul lor este egal cu 1, lgl = 0, deci E = E°).
Potentialul standard al unui sistem red-ox, nu are valoare absoluta ci se determina
in raport cu un electrod de referinta, electrodul normal de hidrogen. Potentialul
normal al electrodului de hidrogen, in raport cu o solutie normala de acid tare
(H2SOy4) este considerat in mod conventional egal cu 0.

Potentialul redox standard poate fi utilizat la caracterizarea capacitatii de
oxidare sau reducere a sistemelor chimice. Atunci cand intr-un sistem chimic se
afla doi componenti care ar putea functiona fiecare atat ca oxidant cat si ca
reducator, sistemul cu potential red-ox mai mare va oxida pe cel cu potential red-
ox mai mic. Se poate sti in acest fel, care este oxidantul si care reducétorul in
reactia respectiva, consultand tabelele cu potentiale standard ale sistemelor
chimice redox. Asa de exemplu, daca in sistem se afla acid azotos §i permanganat
de potasiu, ambii fiind oxidanti, permanganatul oxideaza acidul azotos conform
reactiei:

SHNO, + 2KMnO4 + 3H,SO4 = SHNO3 + 2MnSOy4 + K»,SO4 + 3H,0 (9.20)
deoarece are potetialul redox standard E° mai mare (+1,51 V):
E’xos /nvo; = 40,93V E wva /v = +1,51V

De aici concluzia ca substantele sunt cu atdt mai oxidante cu cat au
valoarea potentialului redox mai mare, iar capacitatea lor de a reduce este cu atat
mai puternica cu cat valoarea potentialului redox este mai negativa. Sirul valorilor
potentialelor standard ale diverselor sisteme chimice asezate in ordinea lor
crescatoare, de la valorile negative spre valorile pozitive trecand prin zero,
constituie seria temsiunilor. Potentialul standard zero corespunde electrodului
normal de hidrogen, iar potentialele standard negative caracterizeazd sistemele
reducdtoare (elementele situate inaintea hidrogenului in seria tensiunilor), in timp
ce potentialele pozitive caracterizeaza sistemele oxidante fatd de hidrogen (sunt
asezate dupd H 1in seria tensiunilor). Deoarece sistemele cu potentiale mai
negative dislocuiesc pe cele cu potentiale mai pozitive, rezulta ca proprietatea de
oxidant sau reducdtor are caracter relativ, aceeasi substantd comportindu-se ca

E=E° +

(9.18)

E=E°+ (9.19)
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oxidant fatd de una mai reducatoare decat ea si ca reducdtor fatd de una mai
oxidanta decat ea.
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