
3. Il sistema periodico degli elementi 

3.1 Il sistema periodico degli elementi: gruppi e periodi;  
elementi di transizione;  
3.2 proprietà  periodiche degli elementi: raggio atomico, 
potenziale di ionizzazione, affinità elettronica;   
metalli e non metalli;  
3.3relazioni tra struttura elettronica, posizione nel sistema 
periodico e proprietà.  
3.4 elementi radioattivi 



La tavola periodica fu una delle grandi conquiste della chimica perché 
razionalizzò le numerose informazioni già note sugli elementi chimici e sui 
loro composti 
Spetta al chimico russo Dmitrij Mendelev il merito di aver stabilito che esiste 
una relazione tra le proprietà degli elementi e le masse atomiche. 
Egli, nel 1869, ordinò i 63 elementi noti secondo la massa atomica crescente. 
Solo nei primi decenni di del 1900 si è giunti a fare piena luce sulle ragioni 
della disposizione degli elementi nella tavola periodica. 
Il posto occupato nel sistema periodico da ciascun elemento è stabilito dal 
numero atomico, che indica il numero dei protoni contenuti nel nucleo di un 
atomo neutro. 
 

3.1 La tavola periodica  

3 • IL SISTEMA PERIODICO DEGLI ELEMENTI 





Le proprietà fisiche e chimiche degli elementi appartenenti a una stessa riga 
(periodo) variano con gradualità. 
Gli elementi che hanno proprietà chimiche simili appartengono a una stessa 
colonna (gruppo). 
Il numero e la disposizione degli elettroni sul livello più esterno, simile per gli 
elementi dello stesso gruppo, determina l’affinità delle proprietà chimiche e 
fisiche degli elementi di un gruppo 
La periodicità è dovuta alla struttura elettronica più esterna degli elementi. 
Gli elettroni più esterni sono chiamati elettroni di valenza 
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I gruppi (o famiglie) raggruppano gli elementi che si trovano sulla stessa 
colonna della tavola periodica. 
Ogni gruppo comprende gli elementi che hanno la stessa configurazione 
elettronica esterna (cioè il modo in cui gli elettroni si dispongono attorno 
al nucleo); siccome le proprietà chimiche degli elementi dipendono 
fortemente dalla loro configurazione elettronica, all'interno di ogni gruppo si 
trovano elementi con caratteristiche chimiche simili (cioè che si comportano 
in maniera simile durante lo svolgimento delle reazioni chimiche) e mostrano 
un chiaro andamento delle proprietà lungo il gruppo (che è associato 
all'aumentare del peso atomico) 
Le moderne teorie quanto-meccaniche della struttura atomica spiegano le 
tendenze dei gruppi proponendo che gli elementi all'interno dello stesso 
gruppo hanno generalmente le stesse configurazioni elettroniche nel 
loro guscio di valenza, che è il fattore più importante nella spiegazione delle 
loro proprietà simili. 
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Considerando gli elementi appartenenti allo stesso 
gruppo, si notano variazioni monotone del raggio 
atomico, dell'energia di ionizzazione e 
dell'elettronegatività. In particolare, muovendosi 
dall'alto in basso in un gruppo, i raggi atomici degli 
elementi aumentano. Poiché ci sono livelli di energia 
maggiormente riempiti, gli elettroni di valenza si 
trovano a maggiore distanza dal nucleo. Dall'alto, ogni 
elemento successivo ha una minore energia di 
ionizzazione perché è più facile allontanare un 
elettrone, in quanto gli elettroni sono meno 
strettamente legati. Similmente, un gruppo presenta 
generalmente una diminuzione dall'alto verso il basso 
dell'elettronegatività, dovuta a una distanza crescente 
tra gli elettroni di valenza e il nucleo 
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I periodi (o serie) raggruppano gli elementi che si trovano sulla stessa riga 
della tavola periodica. 
Ogni periodo inizia con un elemento il cui atomo ha come configurazione 
elettronica esterna un elettrone di tipo ns dove n è il numero quantico 
principale, e procedendo verso gli atomi successivi (più a destra sulla 
stessa riga), il numero atomico Z aumenta di un'unità ad ogni 
passaggio; dunque gli elementi dello stesso periodo hanno lo stesso 
numero di orbitali atomici. 
Sebbene il comportamento chimico degli elementi sia fortemente 
influenzato dal gruppo di appartenenza, ci sono regioni in cui gli elementi 
che mostrano proprietà chimiche più simili sono quelli appartenenti allo 
stesso periodo, come nel caso del blocco f, dove i lantanidi e 
gli attinidi formano due serie di elementi di tipo orizzontale 
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3.2 Le proprietà periodiche degli elementi  
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• Alcune proprietà dell’atomo variano periodicamente. 

• La causa della periodicità è la struttura elettronica più esterna degli 
elementi. 

• Le proprietà che variano periodicamente sono: 

Il raggio e il volume atomico 

L’energia di ionizzazione 

L’affinità elettronica 

L’elettronegatività 



Raggio atomico 

Si chiama raggio atomico la 
metà della distanza minima di 
avvicinamento fra due atomi 

dello stesso elemento 
 

Volume 
atomico 

Con volume atomico 
indichiamo lo spazio occupato 
da una mole dell’elemento in 
esame, cioè il rapporto tra il 

peso atomico e la densità 
dell’elemento allo stato solido 



Raggio atomico e volume atomico. 
 
Il volume degli atomi è dovuto agli elettroni che si muovono intorno al 
nucleo in una regione dello spazio orbitale atomico. Possiamo paragonare 
gli orbitali a delle nubi che circondano il nucleo, la cui densità rappresenta 
la probabilità di trovare l’elettrone. 
I raggi atomici e conseguentemente i volumi atomici decrescono da 
sinistra a destra lungo il periodo e aumentano dall’alto verso il basso lungo 
i gruppi 
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Il raggio diminuisce 
dall’elemento 
neutro al suo catione 

Il raggio aumenta 
dall’elemento 
neutro al suo anione 



L’energia di ionizzazione. 
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• Se forniamo energia ad un atomo, i suoi elettroni possono effettuare salti 
quantici verso livelli più esterni, aventi energia più alta. Con energia 
ancora maggiore, l’elettrone può essere espulso definitivamente 
dall’atomo. Il processo si chiama ionizzazione. 

• Si definisce energia di ionizzazione (o più precisamente di prima 
ionizzazione), l’energia necessaria per allontanare, a distanza infinita dal 
nucleo dell’atomo, l’elettrone più debolmente legato ad esso, ovvero più 
esterno al nucleo  

• Nel processo si forma uno ione positivo secondo lo schema: 

A + energia    A+ + e- 

 



L’energia di 
ionizzazione 

decresce dall’alto 
verso il basso 

lungo un gruppo 

L’energia di 
ionizzazione 

cresce dal basso 
verso l’alto lungo 

un gruppo 

L’energia di ionizzazione  
diminuisce da destra 

verso sinistra lungo un 
periodo 

L’energia di ionizzazione 
aumenta da sinistra 

verso destra lungo un 
periodo 



L’affinità elettronica. 
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• In chimica, l'affinità elettronica è l'ammontare di energia rilasciata quando 
un elettrone è aggiunto ad un atomo neutro isolato in fase gassosa (in 
condizioni di gas monoatomico) per formare uno ione gassoso con 
una carica di -1. Questa proprietà si misura in kJ/mol. 

• Essa ha convenzionalmente un valore negativo quando il processo è favorito 
energeticamente e viene quindi rilasciata energia, mentre il valore è positivo 
quando il processo è sfavorevole ed è quindi necessaria energia per attuarlo. 

• La maggior parte degli elementi hanno affinità elettronica negativa. Questo 
significa che non necessitano di energia per acquistare un elettrone, al 
contrario, la rilasciano. Gli atomi più attratti all'acquisto di elettroni hanno 
un'affinità più negativa 

• L'affinità elettronica non è limitata agli elementi, ma si applica anche alle 
molecole. Ad esempio quella del benzene è positiva, quella 
del naftalene prossima a zero e quella dell'antracene positiva 

 



L’elettronegatività. 
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•L’elettronegatività di un elemento misura la sua tendenza ad attrarre gli elettroni 
di legame da un altro elemento. 
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Una prima grossa divisione degli elementi della tavola periodica consiste nel 
loro carattere metallico o non metallico 
Il carattere metallico aumenta: 
 da destra a sinistra lungo un periodo 
 dall’alto al basso lungo un gruppo 
 



Carattere metallico degli elementi 
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Come risultato tendono 
ad acquistare elettroni 
formando anioni 
monoatomici ed 
ossanioni: 
 

Cl-   Br-     S2-          NO3
-   

SO4
2-     ClO4

- 

Come risultato tendono 
a perdere gli elettroni di 
valenza formando 
cationi: 
 

Na+   Ca2+     Al3+ 



3.3 Relazione tra struttura elettronica e proprietà  

3 • IL SISTEMA PERIODICO DEGLI ELEMENTI 

Se si tiene conto della loro configurazione elettronica esterna, gli elementi 
della tavola periodica si possono distinguere in 4 blocchi: ns, np, (n-1)d,  
(n-2)f 
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Il blocco ns 

• Gli elementi del blocco s 
sono gli elementi 
appartenenti ai gruppi 
IA (metalli alcalini) e gli 
elementi appartenenti 
al gruppo IIA (metalli 
alcalino-terrosi) 
più idrogeno ed elio. 

Il blocco np 

• Chiamati anche metalli 
di post-transizione, gli 
elementi del blocco p 
possono avere 
caratteristiche 
metalliche, anfotere o 
non metalliche. Gli 
elementi del blocco p 
sono gli elementi 
appartenenti ai gruppi 
IIIA (metalli terrosi), IVA 
(calcogeni), VA, VIA, VIIA 
(alogeni); VIIA (gas 
nobili). Sono 
gli elementi collocati 
nella parte destra 
della tavola periodica e 
in essi si stanno 
riempendo gli orbitali di 
tipo p. 

Il blocco (n-1)d 

• Gli elementi del blocco 
d, chiamati anche 
elementi di transizione, 
occupano la zona 
centrale della tavola 
periodica e in essi è 
previsto il riempimento 
degli orbitali di tipo d. 
Essi presentano tutti 
caratteristiche 
metalliche: sono duri, 
buoni conduttori di 
elettricità e di calore, 
hanno elevati punti di 
fusione e di ebollizione. 
Formano facilmente 
composti di 
coordinazione a causa 
della presenza di orbitali 
di tipo d parzialmente 
riempiti. Alcuni di essi 
vengono impiegati 
come catalizzatori. 

Il blocco (n-2)f 

• Nella zona in basso della 
tavola periodica sono 
presenti gli elementi del 
blocco f: si tratta di 28 
elementi nei quali si 
stanno collocando 14 
elettroni nei 7 orbitali di 
tipo f. Gli elementi del 
blocco f sono costituiti 
in particolare 
dai lantanidi, nei quali si 
stanno riempendo gli 
orbitali di tipo 4f e 
gli attinidi nei quali si 
stanno riempendogli 
orbitali di tipo 5f. 
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Sono esclusivamente metallici/non-metallici solo i gruppi all’estrema sinistra/destra 
della tavola periodica. 
 I A     metalli alcalini 
 II A    metalli alcalino-terrosi 
 (VI A    O, S, Se; Te, Po) 
 VII A    alogeni 
I gruppi IIIA-VA presentano elementi non-metallici all’inizio e metallici alla fine. 
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Quasi tutti gli elementi formano ossidi.  
Gli ossidi sono classificati in: 

 
 ossidi basici: reagiscono con acidi (o ossidi 

acidi) per dare sali 
 

       CaO + 2HCl  CaCl2 + H2O 
 

 ossidi acidi: reagiscono con basi (o ossidi 
basici) per dare sali 

 

CO2 + 2NaOH  Na2CO3 + H2O 
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Gli ossidi, se solubili, danno reazioni caratteristiche con acqua.  
 
 I metalli danno ossidi basici. Gli ossidi dei metalli più reattivi (IA e IIA) 

reagiscono con acqua per dare soluzioni basiche (formalmente idrossidi) 
 

     CaO(s) + H2O(l)  Ca(OH)2  Ca2+(aq) + 2OH-(aq) 
 
 I non metalli danno ossidi acidi. Gli ossidi dei non metalli più elettronegativi 

reagiscono con acqua per dare soluzioni acide (formalmente acidi) 
 

SO2(g) + H2O(l)  H2SO3                 H+(aq)+ HSO3
-(aq) 

 
Tali ossidi sono anche noti come anidridi. 
Vi sono però anche ossidi acidi non solubili reagiscono solo con basi o con ossidi 
basici. 
SiO2 +  CaO  CaSiO3  (silicato di calcio) 
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Ossidi di elementi non spiccatamente 
metallici o non metallici reagiscono sia con 
acidi che con basi (ossidi anfoteri).  

 
 

   Al2O3(s) + 6H+
   2 Al3+(aq) + 3H2O(l) 

 
Al2O3 + 2OH-

 + 3H2O  2 Al(OH)4
-  

 

 
 
 

 



3.3 Relazione tra struttura elettronica e proprietà: stati di 
ossidazione 
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I metalli hanno stati di ossidazione pari al numero del gruppo e 

corrispondenti alla perdita degli elettroni di valenza. 



3.3 Relazione tra struttura elettronica e proprietà: stati di 
ossidazione 
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I metalli più pesanti (periodo 5 o 6) possono mantenere i due elettroni s di 
valenza e dare stati di ossidazione pari al numero del gruppo meno due. 



3.3 Relazione tra struttura elettronica e proprietà: stati di 
ossidazione 
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I non-metalli (eccetto gli elementi più elettronegativi, come F e O) possono avere 
molti numeri di ossidazione: 

VII A          da +7   a   -1 
 
VI A           da +6   a   -2 
 
V A             da +5   a   -3 

 



3.3 Relazione tra struttura elettronica e proprietà: sintesi 
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Gli elementi del blocco s sono tutti metalli reattivi che formano ossidi basici. 
Gli elementi del blocco p tendono ad acquistare elettroni costituendo livelli 
completi; essi vanno dai metalli ai semimetalli fino ai non metalli. Tutti gli 
elementi del blocco d sono metalli di proprietà intermedie tra quelle dei 
metalli del blocco s e quelle dei metalli del blocco p. Molti elementi del 
blocco d formano cationi di vario stato di ossidazione. 



3.4 Elementi radioattivi 
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I nuclei atomici consistono di protoni e di neutroni, che si attraggono l'un 
l'altro grazie alla forza nucleare, mentre i protoni si respingono l'un l'altro per 
effetto della forza elettrica dovuta alla loro carica positiva. Queste due forze 
sono in concorrenza tra loro, determinando alcune combinazioni di neutroni e 
protoni che sono più stabili di altre. Gli elettroni stabilizzano il nucleo, perché 
si attraggono tra loro e con i protoni ugualmente per effetto della forza 
nucleare, che è tanto potente da aiutare a compensare la repulsione elettrica 
tra i protoni. Di conseguenza, via via che il numero dei protoni aumenta, è 
necessario un rapporto crescente dei neutroni rispetto ai protoni per formare 
un nucleo stabile. 
Il nucleo di questi elementi emette radiazioni, con un fenomeno detto 
radioattività e si trasforma in quello di altri elementi, aventi il nucleo stabile. 
La trasformazione di un nucleo di un elemento radioattivo in quello di un 
altro, per emissione di radiazioni, è detta decadimento radioattivo. 
Tutti gli elementi naturali con numero atomico superiore a 83 sono radioattivi; 
ci sono, però, anche elementi radioattivi con numero atomico inferiore a 83.  



3.4 Elementi radioattivi 
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Radiazioni α 

•Sono formate da nuclei di elio, ovvero da due protoni e da due 
neutroni. L’atomo si trasforma in un secondo atomo avente il numero 
atomico inferiore di due unità e il numero di massa inferiore di quattro 
unità 

Radiazioni β 

•Sono  formate da positroni a elevata energia formati dal nucleo per 
trasformazione di un protone in un neutrone. L’atomo dell’elemento si 
trasforma in quello dell’elemento avente numero atomico inferiore di 
un’unità o superiore di una unità. Il numero di massa resta invariato 

Radiazioni γ 

•Sono radiazioni elettromagnetiche ad alta energia. L’emissione  gamma 
è spesso associata al decadimento beta 


