
II. SISTEMUL PERIODIC AL ELEMENTELOR 
 
 
 Sistemul periodic al elementelor a fost elaborat pe baza a 3 idei fundamentale care s-
au dezvoltat în timp: 

- tendinţa găsirii unei clasificări naturale a elementelor 
- certitudinea că există o legătură strânsă între o mărime fundamentală, caracteristică 

fiecărui element şi comportarea chimică a elementului respectiv 
- existenţa unei periodicităţi a proprietăţilor elementelor 

 
Prima tabelă a elementelor a fost întocmită de MENDELEEV, din care a evoluat forma 

actuală a sistemului periodic. 
 

 
Fig. 3. Sistemul periodic al elementelor. 
 
* Elementul Ununtrium a fost detectat pentru prima oară în 2003, în reacţia de descompunere a Ununpentium-
ului şi a fost sintetizat în mod direct în 2004. Până în prezent au fost obţinuţi doar paisprezece atomi de 
ununtrium. Izotopul cu cea mai lungă durată de viaţă cunoscut este 286Uut cu un timp de înjumătăţire de ~ 20 s. 
Acesta a permis efectuarea  primelor experimente chimice, pentru studiul proprietăţilor chimice.
 
 
Elementele sunt grupate pe 18 coloane numite grupe şi 7 linii orizontale numite perioade.  
 
Perioade: 

- prima perioadă: conţine doar 2 elemente, hidrogenul şi heliul. 
- a 2-a şi a 3-a perioadă conţin fiecare 8 elemente 
- a 4-a şi a 5-a perioadă conţin fiecare 18 elemente 
- a 6-a perioadă conţine 32 elemente. Din această perioadă, o serie de 14 elemente este 

plasată în partea inferioară a sistemului periodic. Această serie de elemente cuprinsă 
între lantan (La, Z = 57) şi hafniu (Hf, Z = 72) poartă denumirea de lantanide sau 
pământuri rare. 



- a 7-a perioadă este incompletă, dar se presupune că ar conţine tot 32 elemente. Din 
această perioadă, o serie de 14 elemente este plasată în partea inferioară a sistemului 
periodic. Această serie de elemente poartă denumirea de actinide. 

 
Grupe: 

- grupa 1: atomii elementelor din grupa 1 au electronul distinctiv în orbitalul s al 
ultimului nivel electronic. Elementele din această grupă sunt denumite „metale 
alcaline”. Configuraţie: ns1 

- grupa 2: atomii elementelor din grupa 2 au 2 electroni în orbitalul s al ultimului nivel 
electronic. Elementele din această grupă sunt denumite „metale alcalino-pământoase”. 
Configuraţie ns2 

 
Grupa 1 + Grupa 2 = blocul s (proprietăţile lor sunt determinate de prezenţa electronului 
distinctiv în orbitalul s al ultimului nivel energetic). 
 

- grupa 13: atomii elementelor din grupa 13 au 3 electroni pe ultimul nivel energetic, 2 
într-un orbital s şi unul într-un orbital p (electronul distinctiv). Configuraţie ns2np1 

- grupa 14: atomii elementelor din grupa 14 au 4 electroni pe ultimul nivel energetic, 2 
într-un orbital s şi 2 într-un orbital p. Configuraţie ns2np2 

- grupa 15: atomii elementelor din grupa 15 au 5 electroni pe ultimul nivel energetic, 2 
într-un orbital s şi 3 într-un orbital p. Configuraţie ns2np3 

- grupa 16: atomii elementelor din grupa 16 au 6 electroni pe ultimul nivel energetic, 2 
într-un orbital s şi 4 într-un orbital p. Configuraţie ns2np4 

- grupa 17: atomii elementelor din grupa 17 au 7 electroni pe ultimul nivel energetic, 2 
într-un orbital s şi 5 într-un orbital p. Configuraţie ns2np5 

- grupa 18: atomii elementelor din grupa 18 au 8 electroni pe ultimul nivel energetic, 2 
într-un orbital s şi 6 într-un orbital p. Configuraţie ns2np6 – Configuraţie stabilă 

 
Grupa 13 + 14 + 15 + 16 + 17 + 18 = blocul p (proprietăţile lor sunt determinate de prezenţa 
electronului distinctiv în orbitalul p al ultimul nivel energetic) 
 
Grupa 3 + 4 + 5 + 6 + 7 + 8 + 9 + 10 + 11 + 12 = blocul d sau metale tranziţionale 
(proprietăţile lor sunt determinate de prezenţa electronului distinctiv în orbitalul d al 
penultimului nivel energetic) 
 

Lantanidele + Actinidele = blocul f (proprietăţile lor sunt determinate de prezenţa 
electronului distinctiv în orbitalul f al antepenultimului nivel energetic) 
 
II.1. Proprietăţi fizice periodice 
 
a) Raza atomică – este determinată de numărul de straturi electronice. Adăugarea unui nou 
strat electronic duce la mărirea considerabilă a razei atomice.  
Astfel, în grupele principale raza atomică va creşte de sus în jos, deoarece cu cât coborâm în 
grupă creşte numărul de straturi electronice, deci şi raza atomului. 
În perioadă, razele atomice scad de la stânga la dreapta. Într-o perioada numărul de straturi 
electronice rămâne acelaşi, în schimb creşte numărul atomic Z (nr. de protoni din nucleu). 
Astfel, pe măsură ce ne deplasăm de la stânga la dreapta forţele de atracţie dintre nucleu şi 
învelişul de eletroni cresc, deci raza atomilor scade. 
 



b) Raza ionilor – prin îndepărtarea electronilor din atomii metalelor rezultă ioni cu sarcini 
pozitive (cationi). Cationii au raza mai mică decât atomul din care provin. Prin acceptarea de 
electroni atomii nemetalelor formează ioni cu sarcini negative (anioni). Anionii au raza mai 
mare decât atomul din care provin. 
În grupă, raza anionilor şi cationilor creşte de sus în jos, odată cu creşterea numărului de 
straturi electronice. 
 
In perioadă, razele anionilor scad de la stânga spre dreapta.  
Exemplu:  N3-  O2-  F-

  p+ = 7  8  9 
  e- =  10  10  10 
Pentru toţi cei trei anioni numărul de electroni este egal, în schimb numărul de protoni creşte, 
ceea ce duce la creşterea forţelor de atracţie dintre nucleu şi învelişul electronic, ca urmare 
raza scade de la stânga la dreapta. 
 
În perioadă, razele cationilor scad de la stânga spre dreapta. 
Exemplu:  Na+  Mg2+  Al3+

  p+ = 11  12  13 
  e- =  10  10  10 
Pentru toţi cei trei cationi numărul de electroni este egal, în schimb numărul de protoni creşte, 
ceea ce duce la creşterea forţelor de atracţie dintre nucleu şi învelişul electronic, ca urmare 
raza scade de la stânga la dreapta. 
 
c) Energia de ionizare – reprezintă energia necesară pentru eliminarea unui electron al 
atomului, de pe nivelul energetic superior. Cele mai mici energii de ionizare le au elementele 
din grupa 1 (metalele alcaline), iar cele mai mari energii de ionizare le au gazele rare.  
În grupă, energia de ionizare scade de sus în jos. Cu cât ne deplasăm în jos în grupă cu atât 
numarul straturilor electronice creşte şi acestea sunt tot mai îndepărtate de nucleu. Forţele de 
atracţie dintre nucleu şi ultimul nivel energetic devin din ce în ce mai reduse, astfel energia de 
ionizare scade. 
 
 
II.2. Proprietăţi chimice periodice 
 
În interacţiunile chimice la care participă, atomii diferitelor elemente tind să realizeze 
configuraţia stabilă de gaz rar 1s2 sau ns2np6. Elementele cu număr mic de electroni pe stratul 
de valenţă tind să ajungă la configuraţia de gaz rar prin cedare de electroni, adică au caracter 
electropozitiv. 
 
Exemplu:  
Na   →  Na+ + e-              
1s22s22p63s1  1s22s22p6

 
Ca   →  Ca2+ + 2e-              
1s22s22p63s23p64s2 1s22s22p63s23p6

 
Elementele electropozitive sunt metalele. Ele se află în stânga sistemul periodic. Tot din 
categoria elementelor electropozitive fac parte lantanidele şi actinidele. 
 



Elementele cu număr mare de electroni pe stratul de valenţă tind să-şi completeze configuraţia 
de gaz rar prin acceptare de electroni. Aceste elemente au caracter electronegativ şi sunt 
nemetale. 
 
Exemplu: 
Cl + e-   →  Cl-             
1s22s22p63s23p5  1s22s22p63s23p6

 
S + 2e-   →  S2-             
1s22s22p63s23p4  1s22s22p63s23p6

 
 
III. LEGĂTURI CHIMICE 
 
În interacţiunile chimice la care participă, atomii diferitelor elemente tind să realizeze 
configuraţia stabilă de gaz rar 1s2 sau ns2np6. Interacţiunile care se manifestă între atomi 
poartă numele de legături chimice. 
 
Legăturile chimice pot fi clasificate în funcţie de tăria legăturii în: 

- legaturi chimice tari 
- legături chimice slabe 

 
Legăturile chimice tari sunt: 

- legătura ionică 
- legătura covalentă 
- legătura metalică 

 
III.1. Legătura ionică - se formează prin atracţia electrostatică dintre particule încărcate cu 
sarcini electrice de semne contrare (ioni).  
 
Exemplu:  formarea cristalului de NaCl are loc prin transferul unui electron de la atomul de 
sodiu la atomul de clor. Fiecare ion realizează astfel configuraţia stabilă de gaz rar. 
 

   
Fig. 4. Formarea legăturii ionice în NaCl.   Fig. 5. Structura cristalului NaCl. 
 

 

 



Legătura ionică se manifestă între elementele electropozitive şi cele electronegative, adică 
între metale şi nemetale. 
 
III.2. Legătura covalentă - se formează între atomi electronegativi prin punerea în comun 
unei perechi de electroni. 

a 
De exemplu, la formarea moleculei de clor, octetul electronic stabil 

 

Perechea comună de electroni reprezintă o legătura covalentă, simbolizată: Cl – Cl  

II.3. Legătura metalică.

se realizează prin punerea în comun a unei perechi de electroni: 
 

 

 
Unii atomi pot forma legături covalente duble O = O sau triple N ≡ N 
 
În molecula de tetraclorură de carbon, atomul de carbon este legat de atomii de clor prin 4 
covalenţe: 
 

 
 
 
 
I  Metalele au un număr mic de electroni pe stratul de valenţă. Din 
cest motiv, atomii metalelor nu se pot lega între ei prin electrovalenţe sau covalenţe, neavând 
osibilitatea de aşi completa octetul. În cristalul unui metal, în care atomii sunt foarte 

lele 

V. SOLUŢII 

ogene de două sau mai multe componente. Acestea sunt: 
a care dizolvă (solvent sau dizolvant

a
p
apropiaţi unii de alţii, orbitalii stratului de valenţă se întrepătrund, astfel încât electronii de 
valenţă nu mai aparţin unui singur atom, ci devin comuni tuturor atomilor din cristal. Orbitalii 
extinşi formează nivele energetice pe care se dispun electronii de pe ultimul strat. Nive
ocupate cu electroni formează banda de valenţă, iar nivelele energetice vacante formează 
banda de conducţie. În câmp electric sau prin aport de energie, electronii trec de pe banda de 
valenţă pe banda de conducţie, unde au o mobilitate ridicată. Această conferă metalelor 
proprietăţi de buni conductori electrici şi termici. 
 
 
 
I
 
Soluţiile sunt amestecuri om

- component ) 
- componenta dizolvată (solut) 

Cel ma t: alcoolul etilic, benzina, toluenul. 
 

 
i răspândit solvent este apa. Alţi solvenţi uzuali sun

 
 
 



IV.1. Efectul termic la dizolvare 

izolvarea substanţelor este însoţită de un efect termic: fie absorbţie de căldură, fie degajare 
ea în apă a azotatului de potasiu KNO3 se absoarbe 

ăldură din mediul exterior.  

+ şi NO  din reţeaua cristalină (ruperea legăturii ionice), proces 

rii ionice este mai mare 
or, ca urmare efectul termic înregistrat va fi răcirea 

oluţiei (Ex. KNO3). 

 
D
de căldură. De exemplu, la dizolvar
c
Procesul de dizolvare a unei substanţe ionice cum este KNO3 constă în două procese 
succesive: 

- desprinderea ionilor K −
3

care necesită energie din exterior (proces endoterm) 
- solvatarea ionilor, care are loc cu degajare de energie (proces exoterm). Solvatarea 

(hidratarea dacă solventul este apa) reprezintă procesul de ataşare a moleculelor de 
solvent de ionii desprinşi din reţeaua cristalină. 

 
Fig. 6. Dizolvarea cristalului de KNO3. 
 
Efect endoterm înseamnă că energia absorbită pentru ruperea legătu
decât energia degajată la hidratarea ionil
s
Efect exoterm înseamnă că energia de rupere a legăturilor ionice din reţeaua cristalină este 
mai mică decât energia de hidratare, prin urmarea dizolvarea este însoţită de degajare de 
căldură (Ex. NaOH). 
 
IV.2. Solubilitatea 
 

La dizolvarea NaCl în apă se constată că, la un moment dat, cantitatea de NaCl 
izolvă, ci rămâne în stare solidă. 

Soluţia care, la o anumită temperatură, conţine cantitatea maximă de substanţă 
dizolva

adăugată nu se mai d
 

tă se numeşte soluţie saturată. 
 Concentraţia maximă a substanţei din soluţia saturată reprezintă solubilitatea. 

elor. Se consideră : 

o Ex : NaCl, KNO3, Ca(NO3)2, AgNO3 
tatea sub 1 g / 100 g apă 

 
e 

temperatur r de solubilitate. La cele mai multe dintre 

 
Solubilitatea depinde de natura substanţ

- substanţe solubile cele care la 20°C au solubilitatea peste 1 g / 100 g apă 

- Substanţe greu solubile, cele care la 20°C au solubili
o Ex : AgX, CaCO3, CaSO4⋅2H2O 

Solubilitatea substanţelor variază cu temperatura. Variaţia solubilităţii în funcţie d
ă este reprezentată cu ajutorul curbelo



săruri, solubilitatea creşte cu creşterea temperaturii. Există însă substanţe la care solubilitatea 
scade c

eneral cu temperatura, 
spre de r care scade cu creşterea temperaturii. 
 
IV.3. C

u creşterea temperaturii. Ex: Ca(OH)2
. 

 

 
Fig. 7. Curbe de solubilitate 
 
Solubilitatea substanţelor lichide în solvenţi lichizi creşte în g
osebire de solubilitatea gazelo

oncentraţia soluţiilor 
 
Concentraţia exprimă relaţia cantitativă dintre componenţii soluţiei. Există mai multe moduri 
de exprimare a concentraţiei. 
 

a) Concentraţia procentuală de masă – reprezintă masa de substanţă (g) dizolvată în 
100 g de soluţie 

 
md = masa de substanţă dizolvată 
ms = masa de soluţie 

b)

100% ⋅= d

m
mc

 
 ă dConcentraţia procentual e volum – reprezintă volumul de substanţă (m3) 

dizolvată în 100 m3 soluţie 
 

Vs = volumul soluţiei 
Vs = Vd + Vsolvent 

 
Acest m s în cazul soluţiilor obţinute prin 
dizolvarea unui lichid în lichid. De e % este un amestec format din 80 

olume alcool etilic şi 20 volume apă. 
 

s

100.)%( ⋅=
s

d

V
Vvolc Vd = volumul de substanţă dizolvată 

od de exprimare a concentraţiei se foloseşte mai ale
x. Alcool etilic 80

v



c) Concentraţia molară – reprezintă numărul de moli de substanţă dizolvată într-un litru
de soluţie. 

 

 

Md = masa molară a substanţei dizolvate (g/mol) 

 
Concentraţia molară este dependentă de temperatură. 

 
Exemple

sd

md
M VM

c
⋅

= Vs = volumul de soluţie (L) 

 
 
a) Calc  cm3 sol. cu concentraţia 0,1 M 

e dă: ANa = 23; AO = 16 şi AH = 1. 

ezolvare: 

ol 

d 25,0401,0 =⋅⋅= NaOH 

dizolvarea a 30g MgSO4 în 250 cm3 soluţie. 
e dă: AMg = 24, AS = 32, A  = 16. 

 

 + AS + 4⋅AO = 24 + 32 + 4⋅16 = 120 g/mol 

ulaţi cantitatea de NaOH necesară pentru a prepara 500
S
 
R
 
 
 
 

SdMd
d

M VMcmc ⋅⋅=⇒=
m

sd VM ⋅

 
MNaOH = ANa + AO + AH = 23 + 16 +1 = 40 g/m
 
m g
 
b) Calculaţi concentraţia unei soluţii obţinută prin 
S O

 
 
 
MMgSO4 = AMg
 

McM 1
25,0120

30
=

⋅
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