
PROPRIETA’ PERIODICHE 

Sono tutte quelle proprietà il cui andamento lungo un periodo o lungo un gruppo 

presenta un andamento periodico. 

Le più rilevanti sono: 

 

1) Raggi atomici (o ionici) 

2) Potenziale di ionizzazione 

3) Elettronegatività 



RAGGIO ATOMICO 

Il raggio di un atomo dipende innanzi tutto dal tipo di composto in cui l’atomo è 

presente: se costituisce una molecola si parla di raggio covalente, se costituisce 

un metallo di raggio metallico. Il parametro che più “assomiglia” al raggio 

dell’atomo isolato è il raggio metallico (per elementi a natura metallica). 

 

Raggio metallico = metà della distanza che separa due nuclei di atomi 

adiacenti. 



Raggio ionico = raggio dello ione nel composto ionico. 

Mediamente il raggio di un catione è circa 1Å, quello di un anione circa 2Å 

 

Inoltre, il raggio del catione è sempre più piccolo rispetto al raggio dell’atomo neutro 

ed il raggio dell’anione sempre pù grande. 



Il raggio metallico cresce 

scendendo lungo il gruppo e 

decresce lungo un periodo  

Lungo un periodo 

Aumento carica nucleare efficace 

Lungo il gruppo 

Elettroni in orbitali più esterni 







Il raggio ionico cresce 

scendendo lungo il gruppo e 

decresce lungo un periodo 

(stesso comportamento del 

raggio metallico)  



ENERGIA di IONIZZAZIONE 

Minima energia necessaria per rimuovere un elettrone da un atomo gassoso 

nello stato fondamentale (è detto anche potenziale di ionizzazione). 

Energia di prima ionizzazione I1 

 

E(g)  E+(g) +1e-(g) 

Energia di seconda ionizzazione I2 

 

E+(g)  E2+(g) +1e-(g) 

Si definisce entalpia di ionizzazione la quantità di calore necessaria alla 

ionizzazione di una mole di atomi gassosi a P = K ( ΔHion). Vale generalmente 

500-1000 KJ/mole 

 

Di norma I1<I2 



Entalpie di ionizzazione dagli spettri atomici 

La frequenza 

(energia) 

massima degli 

spettri di 

emissione di un 

atomo è legata 

all’entalpia di 

ionizzazione. 

La frequenza 

(energia) 

massima degli 

spettri di 

assorbimento di 

un atomo è 

legata 

all’entalpia di 

ionizzazione. 







Gruppo I (metalli alcalini) 
 

I2>>I1 

Gruppo II (metalli alcalino terrosi) 
 

I2 = 2 x I1 

Data la configurazione elettronica di Mg ed Mg+ 

spiegare perché non è così difficile ottenere ioni 2+ 

per gli elementi del gruppo II 









L’energia di ionizzazione varia in modo periodico: 

 

 

Aumenta da sinistra a destra lungo un periodo 

 

Diminuisce dall’alto al basso lungo un gruppo 

 

 

Lungo un periodo il raggio atomico diminuisce perché la carica positiva del 

nucleo “sentita” dagli elettroni più esterni aumenta. Aumenta perciò l’energia 

necessaria ad “asportare” l’elettrone più esterno (energia di prima ionizzazione). 

 

Scendendo lungo un gruppo gli elettroni più esterni sono su orbitali con n che 

cresce, hanno energia più alta e sono più distanti dal nucleo. La carica nucleare 

effettivamente percepita è minore ed è quindi più “facile” una loro rimozione.  

 

Ci sono alcune eccezioni dovute alle repulsioni tra gli elettroni su cui non ci 

soffermiamo. 



I METALLI HANNO BASSI VALORI DI ENERGIA DI IONIZZAZIONE 

I metalli alcalini hanno un basso valore di I1 ma alto di I2 

 

I metalli alcalino terrosi hanno un basso valore di I1 ed I2 ma un alto valore di I3 

 

 

In genere un metallo può essere visto come costituito da cationi circondati da un 

“mare” di elettroni. 



DOPPIETTI INERTI 

Ionizzando un elemento che ha elettroni s e p vengono persi prima gli elettroni 

p. Gli elettroni s hanno di norma una energia di ionizzazione molto maggiore. 

 

In genere I(s) – I(p) aumenta in un gruppo dall’alto al basso. 

 

Per un metallo pesante s2 è difficile da ionizzare (Tl, Pb e Bi). 

 

Confronti da fare: In vs Tl; Sn vs Pb e Sb vs Bi 

 

Tl3+, Pb4+, Bi5+ sono degli ottimi ossidanti 

 

In+, Sn2+ sono dei riducenti.  

 

Tale doppietto s2 è inerte ed è costituito da una coppia di elettroni s nel guscio 

di valenza strettamente legati al nucleo. 



AFFINITA’ ELETTRONICA 

Energia in gioco nel processo: 

oppure 

a P=K tale energia in gioco prende il nome di entalpia di incremento di elettroni 

(ΔHincr.). Essa può essere positiva o negativa. 

 

 

ΔHincr. >0    Bassa affinità elettrronica 

 

ΔHincr. <0    Alta affinità elettronica 



L’Affinità elettronica è maggiore per i non metalli che per i metalli ed , in 

particolare è alta per gli elementi a destra in alto nella tavola periodica. 

Questi elementi hanno elettroni vicino al nucleo che ha elevata carica 

efficace (ha propensione ad ospitare un altro elettrone). 

Se l’addizione di un elettrone può essere esotermica, l’addizione di un 

secondo elettrone è sempre endotermica). 







ELETTRONEGATIVITA’ 

E’ una misura della tendenza di un atomo in un legame chimico ad attrarre gli 

elettroni di tale legame. 

 

Si può misurare in vari modi. Una scala da ricordare è quella di Mulliken. 

 

Secondo questo scienziato L’elettronegatività (χ) rappresenta la media aritmetica tra 

l’energia di ionizzazione e l’affinità elettronica.  

 

 

Gli elementi con tendenza a formare cationi hanno bassa energia di ionizzazione e 

bassa affinità elettronica. Essi avranno una bassa o alta elettronegatività??? 

 

Gli elementi con tendenza a formare anioni hanno alta energia di ionizzazione e alta 

affinità elettronica. Essi avranno una bassa o alta elettronegatività??? 

 

 



χ atomo V o F? 

 

alta 

forma cationi  

forma anioni 

 

bassa 

forma cationi 

forma anioni 

Es. Completare la seguente tabella 

Anche l’elettronegatività è una proprietà periodica: 

 

Aumenta da sx a dx lungo un periodo 

 

Diminuisce dall’alto al basso lungo un gruppo. 

 

. 



ELETTRONEGATIVITA’ elementi dei gruppi 

principali 







Cosa succede se un elemento come Cs con forte tendenza a formare un catione 

viene in contatto con un elemento come F che ha forte tendenza a generare 

anioni??? 


