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La tavola periodica (1849) fornisce un principio 

organizzativo che coordina e razionalizza le diverse 

proprietà fisiche e chimiche degli elementi. 

Dmitrij Ivanovic Mendeleev (1834-1907)



Proprietà periodiche degli elementi

La comprensione della periodicità è di aiuto per 

comprendere la chimica degli elementi e dei loro 

composti.

La periodicità rappresenta il modo regolare secondo

cui le proprietà fisiche e chimiche degli elementi variano 

in funzione del numero atomico. 



Mendeleev, 1849





Quasi tutti gli andamenti delle proprietà degli elementi 

possono essere ricondotti alle configurazioni elettroniche 

degli atomi e ai raggi atomici e a come essi variano con 

il numero atomico.



Configurazioni elettroniche di valenza

La configurazione elettronica di valenza dello stato fondamentale 

di un atomo di un elemento può essere dedotta dal numero del 

suo gruppo.

Nel blocco d vengono riempiti gli orbitali (n – 1)d e nel blocco f 

quelli (n – 2)f.



Raggi atomici

I raggi atomici aumentano spostandosi dall’alto verso il basso in 

un gruppo e, per i blocchi s e p, diminuiscono da sinistra a destra 

lungo un periodo. Nel blocco d i raggi atomici della serie 5d sono 

simili a quelli della serie 4d a causa della contrazione lantanidica.

L’aumento dei raggi è relativamente piccolo per gli elementi che 

vengono dopo il blocco d a causa della presenza degli elettroni d 

poco schermanti.







Il raggio degli atomi negli elementi metallici del blocco d allo stato 

solido (raggio metallico) è determinato da una combinazione tra la 

forza del legame metallico e la dimensione degli ioni (modello del 

legame metallico).



Raggio metallico nel blocco d



Contrazione lantanidica

116 pm

98 pm



Entalpia di atomizzazione
Per i solidi, l’entalpia di atomizzazione è la variazione di entalpia

associata con l’atomizzazione del solido; per le specie molecolari 

è l’entalpia di dissociazione delle molecole.

Blocchi s e p Blocco d

Mn



Le entalpie di atomizzazione aumentano lungo ciascuna riga al 

procedere del riempimento degli orbitali leganti, per poi diminuire 

quando vengono riempiti orbitali di antilegame (o coppie solitarie).

Le entalpie di atomizzazione degli elementi del blocco d sono 

maggiori di quelle degli elementi dei blocchi s e p, in accordo con 

il maggior numero di elettroni di valenza e, di conseguenza, con la 

maggior forza dei loro legami. A metà di ogni riga vi è una 

irregolarità – molto evidente per Mn – dovuta alla correlazione di 

spin, che per l’atomo libero favorisce il guscio d semi-pieno, in 

particolare per i 3d (primogenic effect).

Entalpia di atomizzazione



Energia di correlazione di spin 

o 

Energia di scambio

La massima energia di scambio si ottiene nei gusci semi-

pieni, nei quali si ha il massimo numero di elettroni a spin 

paralleli.

(↑↑↑↑↑) → (↑↑↑↑)

10 coppie → 6 coppie

correlazione di spin: due elettroni con spin paralleli tendono 

a stare lontani l’uno dall’altro e quindi si respingono meno. 

L’energia associata a questo effetto viene chiamata energia 

di correlazione o correlazione di scambio

i gusci semi-pieni, come p3, d5, e f7, sono particolarmente stabili

P. Cann, J. Chem. Ed. 2000



Entalpia di atomizzazione
Per i solidi, l’entalpia di atomizzazione è la variazione di entalpia

associata con l’atomizzazione del solido; per le specie molecolari 

è l’entalpia di dissociazione delle molecole.

Blocchi s e p Blocco d



Entalpia di atomizzazione

Per i blocchi s e p l’entalpia di atomizzazione diminuisce dall’alto 

verso il basso in un gruppo, mentre per il blocco d aumenta 

scendendo lungo un gruppo. Il motivo è la sovrapposizione 

ottimale in funzione delle dimensioni degli orbitali (legate al 

numero quantico principale).

Gli orbitali s e p diventano meno efficaci nel formare i legami al 

crescere del numero del periodo, mentre gli orbitali d diventano 

più efficaci. Infatti, scendendo lungo un gruppo, gli orbitali p vanno

da dimensioni ottimali per la sovrapposizione a dimensioni

troppo diffuse per sovrapposizioni estese; viceversa, l’espansione

degli orbitali d lungo un gruppo li porta da dimensioni

troppo contratte a dimensioni ottimali per la sovrapposizione.



Punti di fusione
3410°C

L’andamento del raggio atomico e dell’entalpia di atomizzazione 

nei solidi sono congruenti con quello dei punti di fusione.

Mn



Raggi ionici



I raggi degli ioni M2+ dei metalli 3d 

in complessi ottaedrici

La linea tratteggiata 

rappresenta l’andamento 

atteso sulla base del solo 

aumento di carica nucleare 

effettiva



Energie di ionizzazione

Le energie di ionizzazione sono strettamente correlate con i raggi 

atomici e gli elementi che hanno raggi atomici piccoli hanno 

generalmente energie di ionizzazione elevate. Quindi tipicamente 

l’energia di ionizzazione diminuisce scendendo lungo un gruppo.

IGa > IAl: effetto di 

alternanza

è dovuto al precedente 

coinvolgimento del 

sottoguscio 3d nel 

Periodo 4, che porta a 

un aumento di Zeff e 

quindi a un raggio 

atomico più piccolo per 

Ga.

A(g) → A+(g) + e–(g) I = E(A+, g) – E(A, g)



La diminuzione del raggio atomico lungo un periodo comporta un 

aumento dell’energia di ionizzazione.

Si hanno energie di ionizzazione particolarmente alte quando gli 

elettroni vengono rimossi da gusci o sottogusci semi-pieni o pieni.

Energie di ionizzazione



A causa della contrazione lantanidica le energie di ionizzazione 

degli elementi della serie 5d sono più grandi di quanto atteso sulla 

base di una estrapolazione diretta. Alcuni di questi metalli (Au, Pt, 

Ir e Os) hanno energie di ionizzazione cosi alte che essi non sono 

reattivi in condizioni normali. 

Energie di ionizzazione



Affinità elettronica

Un elemento ha un’alta affinità elettronica se l’elettrone aggiuntivo 

può entrare in un guscio dove risente di una forte carica nucleare 

effettiva.

Le affinità elettroniche sono maggiori per gli elementi vicini al 

fluoro, in particolare per gli alogeni.

A(g) + e–(g)→ A–(g) Ea = E(A, g) – E(A–, g)



Elettronegatività

Gli andamenti dell’elettronegatività (c) possono essere correlati 

con gli andamenti dei raggi atomici. In generale, l’elettronegatività 

degli elementi aumenta da sinistra a destra lungo un periodo e 

diminuiscono dall’alto verso il basso in un gruppo.

Effetto di alternanza

Riempimento 

sottoguscio 3d

Riempimento 

sottoguscio 4f



Effetto di alternanza

L’effetto di alternanza si manifesta anche in modo chimicamente 

più diretto, dove esso giustifica (ma non spiega) la non-esistenza 

di diversi composti dei Gruppi dal 13 al 15 (quelli in grigio per gli 

alogenuri del Gruppo 15 sono sconosciuti).



Presenza in natura e classificazione di Goldsmith

Litofili: cationi 

hard, si trovano 

associati con la 

base hard O2– (prev. 

come silicati).

Calcofili: cationi 

soft, si trovano 

associati con la 

base soft S2– (o 

Se2– e Te2–).

Siderofili: cationi 

borderline, 

mostrano affinità sia 

per O2– che per S2–.



Gli elementi con basse energie di ionizzazione sono tipicamente 

metalli e quelli con alte energie di ionizzazione nonmetalli. Gli 

elementi del blocco p presentano spesso allotropi, che possono 

avere caratteristiche diverse (e.g. As).

Carattere metallico



Stati di ossidazione

L’effetto della coppia inerte riguarda gli elementi più pesanti del 

blocco p (gruppi 13 – 15) e consiste in un aumento della stabilità 

di uno stato di ossidazione che è di 2 unità minore del numero di 

ossidazione del gruppo. 

Effetto della coppia inerte

Nei blocchi s e p i numeri di ossidazione degli elementi – sia 

positivi che negativi – possono essere previsti dalla 

configurazione elettronica e considerando la tendenza a 

raggiungere la configurazione di gas nobile (8 elettroni di 

valenza).

Il numero di ossidazione del gruppo è il più grande numero di 

ossidazione positivo possibile in base al numero del gruppo, e 

quindi al numero di elettroni di valenza.



Elemento E1 + E2 + E3 (kJ/mol)

Ga 5521

In 5083

Tl 5438

Nel Gruppo 13, la somma delle tre energie di ionizzazione non 

giustifica l’effetto della coppia inerte (Tl+ vs Ga3+ e In3+). 

L’effetto deriva da più contributi: stabilizzazione relativistica 

orbitale 6s, entalpia dei legami M–X ed entalpia reticolare 

(diminuiscono nel gruppo).



Stati di ossidazione nel blocco d

Nel blocco d il numero del ossidazione del gruppo è raggiunto 

soltanto per i Gruppi da 3 a 8 e anche in questo caso per ottenerlo 

sono necessari gli alogeni più elettronegativi o l’ossigeno.

Lo ione Sc2+(aq) non è noto



Nei 3d, a causa della forte repulsione interelettronica, ciascuna 

ionizzazione successiva stabilizza molto gli elettroni rimanenti e le 

energie di ionizzazione successive aumentano rapidamente. I 

nodi radiali delle serie 4d e 5d portano a orbitali più diffusi e 

repulsione inter-elettronica ridotta e minor peso della energia di 

scambio, per cui è più facile rimuovere gli elettroni di valenza. Di 

conseguenza scendendo in un gruppo stati di ossidazione elevati 

diventano più comuni, cioè lo stato di ossidazione più alto di un 

elemento diventa più stabile.

Stati di ossidazione nel blocco d



36

pH = 0



Stati di ossidazione dei metalli 3d

Lo stato di ossidazione +3 è comune per i metalli di inizio serie, 

mentre +2 è comune per quelli nella parte centrale e destra del 

blocco d. 

V2+ e Cr2+ sono dei buoni

agenti riducenti; per Mn2+, 

Fe2+, Co2+, Ni2+ e Cu2+ lo 

stato di ossidazione M(II) è 

stabile rispetto alla

reazione con l’acqua e solo 

Fe2+ viene ossidato 

dall’aria. In soluzione acida, 

Co3+ è un forte agente 

ossidante e ossida l’acqua 

con evoluzione di O2.



Le energie di seconda e terza 

ionizzazione dei metalli 3d – come 

atteso – aumentano lungo il periodo, 

in accordo con l’aumento di Zeff. I 

valori anomali per il manganese e il 

ferro sono il risultato dell’elevata 

stabilità delle configurazioni d5

per gli ioni Mn2+ e Fe3+ (gusci semi-

pieni, elevata correlazione di spin).

L’importanza della correlazione

di spin diminuisce man mano che gli 

orbitali diventano più grandi: per gli 

orbitali 4d e 5d la repulsione 

elettronica, che favorisce le 

configurazioni ad alto spin, è meno

importante (cfr. Mn(II), d5, vs Tc(II) e 

Re(II)).

Energie di ionizzazione dei metalli 3d



Relazioni diagonali
Solitamente il primo elemento di ogni gruppo presenta anche una 

cosiddetta relazione diagonale con l’elemento in basso a destra.

Le relazioni diagonali derivano dal fatto che i raggi atomici, le 

densità di carica, le elettronegatività, e pertanto molte delle 

proprietà chimiche, dei due elementi sono simili. Per gli elementi 

dei gruppi principali le relazioni diagonali sono più importanti nei 

Gruppi 1, 2 e 13.

Raggi atomici (pm) Elettronegatività di Pauling



Raggi atomici (pm) Elettronegatività di Pauling

Relazioni diagonali

• I sali di Li e Mg presentano un certo carattere covalente nei 

loro legami

• Sia Be che Al formano idruri e alogenuri covalenti, mentre i 

composti analoghi del Gruppo 2 sono prevalentemente ionici

• Sia B che Si formano idruri gassosi infiammabili, mentre 

l’idruro di alluminio è un solido



Z 13 14 15 16 17

Blocco p Al Si P S Cl

Z+8 21 22 23 24 25

Blocco d Sc Ti V Cr Mn

Le somiglianze tra gli elementi del blocco p con numero atomico Z 

e gli elementi del blocco d con numero atomico Z + 8 possono 

essere spiegate in termini di configurazioni elettroniche


