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Gli elementi nello stesso gruppo del sistema periodico hanno la stessa configurazione elettronica esterna.
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Le
proprietà

chim
iche

degli
elem
enti
sono

una
funzione

periodica
della

configurazione
elettronica

esterna

Gli elementi nello stesso gruppo del sistema periodico hanno gli stessi elettroni di valenza

Gli elementi nello stesso gruppo del sistema periodico hanno simile comportamento chimico.

Configurazioni elettroniche simili sono correlate con comportamenti 
chimici simili.
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Una tavola periodica di configurazioni elettroniche parziali dello stato 
fondam

entale





Reattività sim
ili in un gruppo

Reazione del potassio con l�acqua.
Reazione del cloro con il potassio.

2
2

H
KOH
2

O
H2

K2
+

®
+

KCl
2

Cl
K

2
®

+



CHEM
ICAL PERIODICITY

2
2

H
NaOH
2

O
H2

Na
2

+
®

+



CHEM
ICAL PERIODICITY



CHEM
ICAL PERIODICITY



G
A

S N
O

B
ILI

•
Hanno gusci elettronici completi

•
Le strutture elettroniche sono simili
–

He
1s 2

–
Ne

1s 22s 22p 6

–
Ar

1s 22s 22p 63s 23p 6

–
Kr

1s 22s 22p 63s 23p 64s 2 4p 6

–
etc.



•
Elementi nei gruppi A della 
tavola periodica

•
Rappresentativi perché

-
sono i più facili

-
rappresentano meglio quanto 
sappiamo della struttura 
elementare e della periodicità



•
Elementi nei gruppi B

•
M
etalli

•
Hanno elettroni d

•
Transizione da metalli a
non-metalli

•
Variazioni minori da riga a riga 
che non per gli elementi 
rappresentativi
–

Gli elettroni d sono di un guscio 
sotto a quelli di valenza



•
M
etalli di transizione interni

•
f –

metalli di transizione
•

Gli elettroni vengono aggiunti 
2 gusci al di sotto di quelli di 
valenza!!!

•
Piccolissime variazioni di 
proprietà da un elemento 
all’altro



Categorie di elettroni
Elettroni

interni
(o
elettroni

di
core):

sono
quelli

nel
gas
nobile

precedente
e
in
ogni
serie
di
transizione

completata.Riempiono
tutti
i
livelli

energeticiinferioridiun
atomo.

Elettroni
esterni

sono
quelli

nel
livello

energetico
più
alto

(valore
di
n
più
alto).

Trascorrono
la
maggior

parte
del
loro
tempo

alla
massima

distanza
dalnucleo.

Gli
elettroni

di
valenza

sono
quelli

che
intervengono

nella
formazione

dei
composti.

Negli
elem
enti

dei
gruppi

principali,gli
elettroni

di
valenza

sono
gli

elettroniesterni.

Negli
elem
enti

di
transizione,nella

formazione
del
legame

intervengono
spesso

anche
alcuni

elettroni
d
interni,

(n-1)d,
che
sono
annoverati

tra
gli

elettronidivalenza.
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•
Dim

inuiscono
da

sinistra
a

destra
Il

raggio
atomico

dim
inuisce

all�aumentare
della

carica
nucleare

effettiva,
Zeff .M

an
mano

che
Zeff aumenta,gli

elettroni
esterni

sono
attratti

maggiormente
dalnucleo

•
Aum

entano
dall’alto

in
basso

Il
raggio

atomico
aum

enta
all�aumentare

del
numero

quantico
principale

n.
M
an

mano
che

n
aumenta,aumenta

la
probabilità

che
glielettroniesternisiano

a
una

maggiore
distanza

dalnucleo

Per gli elem
enti dei gruppi principali:

Il raggio atomico aum
enta lungo un gruppo del sistema periodico e  

dim
inuisce lungo un periodo.





•
Quantità minima di energia richiesta per rimuovere l’elettrone più lontano da un 
atomo gassoso isolato
–

misura la tendenza di un elemento a formare ioni positivi
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Seconda energia di ionizzazione
–

Energia richiesta per rimuovere un 2°
elettrone

si possono avere energie di 3a, 4a, etc 
ionizzazione
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L’energia di seconda ionizzazione è sem
pre m

aggiore di quella 
della prim

a ionizzazione e così per le energie di ionizzazione 
successive



Energia di Ionizzazione

•
In via generale aumenta lungo un periodo

•
In via generale diminuisce scendendo lungo un gruppo



Energia di prima ionizzazione

v
E’

sempre
>

0:
nessun

elemento
isolato

ha
tendenza

a
perdere

spontaneamente
un

elettrone,e
quindibisogna

spendere
energia.

v
Lungo

un
periodo

aumenta
ilnumero

di
protoni

nelnucleo
e

degli
e -

dello
stesso

strato:l’energia
diionizzazione

aumenta
lungo

un
periodo.

v
L’energia

di
ionizzazione

diminuisce
scendendo

lungo
un

gruppo
perche

l’e -è
sempre

più
lontano

nucleo.



•
Le prime 4 energie di ionizzazione (kJ/mol) –

3°
Periodo

 

 
Gruppo I 

Gruppo II 
Gruppo XIII 

Gruppo XIV 
 

Na 
Mg 

Al 
Si 

EI1  
496 

738 
578 

786 
EI2  

4562 
1451 

1817 
1577 

EI3  
6912 

7733 
2745 

3232 
EI4  

9540 
   10550 

11580 
4356 

  



•
Queste energie spiegano esattamente perché

•
Na diventa Na +

•
M
g diventa M

g 2+

•
Al diventa Al 3+

•
Si non forma ioni semplici



•
Quantità di energia assorbita

quando un elettrone viene aggiunto ad 
un atomo gassoso isolato per formare uno ione -1

•
Ha valore negativo quando viene rilasciata energia e positivo quando 
viene assorbita energia

•
M
isura la tendenza di un atomo a formare ioni negativi

atom(g) +
 e -

+
  E

ea ®
ion -(g)



A
ffinità Elettronica

•
Diventa più negativa 
lungo un periodo

•
Diventa più negativa 
salendo lungo un gruppo

M
g(g)

+
 e -

+
 231 kJ/mol ®

M
g -(g)

E
ea

=
 +

231 kJ/mol

Br(g)
+
 e -

®
Br -(g)

+
  323 kJ/mol

E
ea

=
 -323 kJ/mol

EA in genere:



Affinità
elettroniche

degli
elem

enti
nei

gruppi
pricipali

(in kJ/
m

ol)



Tendenze
in E

i e E
ea

Non m
etalli reattivi: [Gruppo 16 e 17] hanno ENERGIE di IONIZZAZIONE 

molto grandi e AFFINITÀ ELETTRONICHE negative. 

Questi elementi cedono elettroni con difficoltà, ma li attraggono fortemente. Perciò, tendono a 
formare ioni negativi. 

M
etalli reattivi: hanno basse ENERGIE di IONIZZAZIONE e AFFINITÀ 

ELETTRONICHE lievemente negative 

Questi elementi cedono elettroni facilmente e, quindi, tendono a formare ioni positivi. 

Gas nobili: hanno ENERGIE DI IONIZZAZIONE molto elevate e AFFINITÀ 
ELETTRONICHE positive.

Questi elementi tendono a non cedere e a non acquistare elettroni..



Tendenze in 
tre proprietà 
atomiche


