
Per arrivare alla Tavola 
Periodica degli Elementi 



Dalton effettua il primo calcolo del rapporto fra i pesi di alcuni atomi all’epoca 
conosciuti e quello dell'atomo di idrogeno, compilando una  

prima tabella di pesi atomici, (nel 1803). 
Tale tabella è affetta da errori concettuali, ma è fondamentale perché è la 
prima che sia stata elaborata: gli errori sono legati alla convinzione che il 
numero di particelle di vari gas in un dato volume possa essere diverso. 

D'altronde non aveva conoscenza dell'esistenza di molecole biatomiche, perciò 
interpretò le sue esperienze intendendo che il gas idrogeno fosse H e non H2. 

atomo primario peso atomico note 

idrogeno 1 da acqua, come HO 

ossigeno 5,66   

azoto 4 da ammoniaca ,come NH 

carbonio 4,5 da H2CO3, usando 5,66 per O 

acqua 6,66 come HO 

ammoniaca 5 come NH 

ossido nitrico 13,66 come N2O 

zolfo 17 da acido solforoso come SO 

acido solforoso 22,66 come SO 

acido solforico 28,32 come SO2 

acido carbonico 15,8 come CO2 

ossido di carbonio 10,2 come CO 



Esempio di "Tabula affinitatum" tra sostanze diverse di uso comune ancora alla fine del 1700. 
Nella riga in alto compaiono simboli di sostanze o elementi; nelle colonne, in corrispondenza ad 

ogni singolo elemento o sostanza, l'affinità nei suoi riguardi di altre sostanze o elementi. 
Quello che ha la massima affinità si trova nella seconda riga, poi nella terza e così via, fino alla 

sostanza o all'elemento che ha la minima affinità fra quelli considerati. 

Il concetto usato nella costruzione della Tabula era che la sostanza che ha maggiore affinità 
sposta quella che ha minore affinità. La simbologia usata è quella generalmente in uso nell'alchimia  

(Au = Sole; Ag = Luna; Fe = Marte; Cu = Venere, etc.) 



Simboli adottati da Dalton per identificare elementi o sostanze e molecole 
ipotetiche tra atomi diversi. 

La notazione è mista: per ogni elemento la base è un cerchio, ma prevede anche 
lettere e simboli grafici aggiuntivi.  

Nella prima riga, da sinistra, i primi simboli sono O, H, N, C, S e P.  
Il primo della seconda riga è Hg.   

Alcuni simboli corrispondono a composti, allora ancora non identificabili come 
tali, per esempio KOH e NaOH, ultimi due della terza riga; barite, il terzo e 

MgO, l'ultimo della quarta riga.  



Nella parte riguardante i composti 
sono indicati possibili combinazioni di 

atomi:  
nella prima serie, O con H;  

nella seconda O con N;  
nella terza O con C ed S;  

nella quarta O con P a sinistra e H con 
N e C a destra;  

nella quinta H con S e P a sinistra, S 
con P a destra. 

  
Molte combinazioni sono 

assolutamente fantastiche, per 
esempio OH, O2H, O3H, O4H o ancora 

HN e HC, HS e HS2, PS e PS2.  
 

Altre combinazioni rappresentano, 
invece, molecole realmente esistenti, 
come diversi ossidi di N, di S e di C. 



Unità di massa atomica 

Nel tempo c’è stata un’evoluzione nel riferimento scelto per 
calcolare la massa atomica (che è pertanto relativa) 

Attualmente si considera come standard il carbonio-12  
(12 C) 

 
6 protoni + 6 neutroni nel nucleo = massa 12 

 
 

Massa ossigeno   
8 protoni + 8 neutroni = 1.33291 volte 12 C 

 
 

Francis William Aston, l'inventore dello spettrometro di 
massa (anni ‘20), propose in seguito di utilizzare come 
campione 1/16 della massa di un atomo di ossigeno-16. 

https://it.wikipedia.org/wiki/Francis_William_Aston
https://it.wikipedia.org/wiki/Francis_William_Aston
https://it.wikipedia.org/wiki/Ossigeno


Abbondanza isotopica 



Massa atomica 

Fattori di conversione:  
1 u = 1.661 x 10-24 g 

Massa atomica 



Esempio 
 

  10B, abbondanza 19.91% e 11B, abbondanza 80.09%  
  

m.a.= (19.91/100 x 10.0129)  + (80.09/100 x 11.0093) =  
10.811 

Dal punto di vista pratico … 
 m.a. di un elemento è generalmente più vicina alla 
massa dell’isotopo (o degli isotopi) più abbondanti 





Il chimico russo Dmitrij Ivanovic Mendeleev, nel 1869, e il 
chimico tedesco Julius Lothar Meyer, nel 1870, formularono 
separatamente una tavola periodica in cui classificarono tutti 

gli elementi noti in base alle somiglianze di comportamento 
osservate e alla graduale variazione di proprietà nei gruppi di 

elementi successivi.  
 

Sulla base di questa tavola e della legge della periodicità 
osservata, Mendeleev riuscì a prevedere l'esistenza di alcuni 
elementi ancora ignoti, indicando con una certa precisione le 

loro proprietà.  

http://www.geocities.com/codadilupo_2000/chim.htm
http://www.geocities.com/codadilupo_2000/chim.htm
http://www.geocities.com/codadilupo_2000/chim.htm






Mendeleev dispose così, in una riga orizzontale, uno dopo l'altro, 
l'idrogeno (simbolo H; peso atomico 1), il litio (Li; 7), il berillio (Be; 9), il 

boro (B; 7), il carbonio (C; 12), l'azoto (N; 14), l'ossigeno (O; 16), il fluoro 
(F; 19) … e così via con gli elementi fino ad allora conosciuti. 

Notò che si venivano a formare spontaneamente, ad intervalli fissi e 
ricorrenti, gruppi di essi con proprietà chimiche e fisiche comuni. 

(Valore euristico della tavola periodica)  
Rimanevano alcuni buchi … ad es., l’elemento che conosciamo come 

Germanio (Ge) da M. era stato solo indicato (non osservato), 
chiamandolo eka-silicio.  



Un'ulteriore dimostrazione della validità del lavoro di Mendeleev 
fu rappresentata dalla scoperta dei primi due gas nobili:  

elio e argo. 
Fu possibile così prevedere l'esistenza di altri elementi simili, in 
quanto il Sistema Periodico risultava strutturato in modo tale da 
accogliere l'inserzione di tutto un gruppo di elementi inerti, quali 

erano elio ed argo, senza perturbare l'ordine già definito. 
 

I gas nobili (o gas rari, o gas inerti) sono sei (elio, neo, argo, 
kripto, xeno e radon) e trovarono sistemazione naturale in 
un'ultima colonna opportunamente aggiunta: il gruppo zero.  

(Modello empirico) 



Quale è il principio ordinatore per Mendeelev? 

Mendeleev in un primo tempo credette di aver individuato nel peso 
atomico crescente il principio ordinatore degli elementi, ma poi dovette 
ammettere delle eccezioni, invertendo le posizioni di nichel e cobalto e 

di iodio e tellurio.  
Successivamente dopo la scoperta dei gas nobili ci si accorse che anche 

potassio e argo risultavano scambiati di posto: Mendellev finì per 
conferire maggiore importanza, nella sistemazione dei singoli elementi 

all'interno della sua Tavola Periodica, alle caratteristiche chimiche 
riassunte nella valenza, piuttosto che al peso atomico.  

http://www.cosediscienza.it/chimica/sistclass.htm


La valenza (da una parola latina che significa “forza”) ai tempi di 
Mendeleev veniva definita genericamente come il potere di 

combinazione degli atomi. 
Poiché si era osservato che l'atomo di idrogeno non si combinava 

mai con più di un solo atomo di un qualsiasi altro elemento, 
all'idrogeno venne assegnata, per convenzione, valenza uno.  
    Se l'analisi ponderale attribuiva, ad esempio, al solfuro di 

idrogeno la formula H2S, voleva dire che lo zolfo esplicava valenza 
2, in quanto tale elemento risultava combinato con due atomi di 

idrogeno. Allo stesso modo, dalla conoscenza della formula 
dell'acqua, H2O, appariva evidente la valenza 2 dell'ossigeno. 

L'esperienza, inoltre, metteva in luce che un elemento poteva 
possedere valenza diversa in composti diversi. Nel composto SO3, 
ad esempio, lo zolfo esplicava valenza 6, mentre nel composto SO2 

lo zolfo presentava valenza 4.  
Fu chiamata “valenza limite” la valenza massima che un elemento 

poteva presentare nei diversi composti a cui prendeva parte.  







IL SISTEMA PERIODICO IN FORMA MODERNA 
  

     La moderna Tavola Periodica degli elementi è stata ottenuta 
tenendo conto anche delle conoscenze della struttura atomica. 

Essa ricalca, nelle linee essenziali, la precedente Tavola di 
Mendeleev, conservando la suddivisione in periodi e gruppi, ma si 

arricchisce ulteriormente di una struttura a blocchi.  
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Corrispondenza della vecchia nomenclatura dei gruppi (in alto) 
 con la nuova nomenclatura IUPAC (in basso).   
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Proprietà: Raggio Atomico 
Gli atomi sono oggetti estremamente piccoli.  

Per esprimere le loro dimensioni, le unità di misura sono: 
Picometro = 1pm =10-12 

Angstrom = 1Å = 10-1 nm =10-8 cm 
Osservando la tavola periodica osserviamo che:  
• il raggio atomico diminuisce lungo un periodo  

(aumenta la carica nucleare);  
•il raggio atomico aumenta lungo un gruppo  

(gli elettroni occupano livelli energetici più esterni). 











Raggio ionico 
E’ definito come il contributo specifico di uno ione alla distanza 

tra ioni contigui in un composto ionico solido 
La distanza tra i centri di un catione e di un anione adiacenti 

vale la somma dei due raggi ionici. 









Proprietà: Energia di Ionizzazione 
Si chiama energia di prima ionizzazione l’energia richiesta per 

staccare un elettrone da un atomo neutro. Il processo di 
ionizzazione può essere indicato nel modo seguente: 

X + Energia -> X+ + e- 
dove X rappresenta l’atomo di un elemento generico, X+ il 

corrispondente ione positivo, e- l’elettrone rimosso. 
 

Le energie di prima ionizzazione crescono da sinistra verso destra 
nell’ambito di un periodo, diminuiscono dall’alto verso il basso 

nell’interno di un gruppo.  
Le energie di ionizzazione successive sono più elevate rispetto alla 

energia di prima ionizzazione. 





Proprietà: Affinità elettronica 
L’affinità elettronica esprime l’energia che si sviluppa quando un atomo 
(sotto forma di gas monoatomico) acquista un elettrone diventando uno 

ione negativo:  
X + e- -> X- 

 
 

L’affinità elettronica aumenta all’aumentare dell’energia di 
ionizzazione: aumenta lungo un periodo e diminuisce lungo un gruppo. 
La maggior parte degli elementi che compongono la tavola periodica 

sono metalli. Gli altri (i non metalli) hanno proprietà diverse e, in 
particolare gli alogeni hanno una elevata affinità elettronica. 







Elettronegatività 
Si definisce elettronegatività di un atomo la sua tendenza ad attrarre 
verso di sé i cosiddetti elettroni di legame, ossia gli elettroni che lo 

tengono unito ad un altro atomo per formare una molecola. 
 

L’elettronegatività dipende dall’energia di ionizzazione e dall’affinità 
elettronica, perciò: un atomo che ha una bassa energia di ionizzazione e 

una bassa affinità elettronica tende a cedere piuttosto che ad acquistare 
elettroni (come nel caso degli elementi del Gruppo IA); al contrario, un 
atomo che ha una elevata energia di ionizzazione e una elevata affinità 
elettronica, tende ad acquistare piuttosto che a cedere elettroni (è il 

caso, ad esempio, degli elementi del Gruppo VIIA). 
 

L’elettronegatività aumenta lungo un periodo e 
 diminuisce lungo un gruppo. 

  



L’elettronegatività é espressa da numeri adimensionali: agli elementi più 
elettronegativi spettano i valori più elevati.  

La scala dei valori di elettronegatività più famosa e più utilizzata è quella 
proposta dal chimico statunitense L. Pauling nel 1932.  

Sia l’energia di ionizzazione che l’affinità elettronica forniscono utili indicazioni 
sul modo di comportarsi degli atomi singoli, isolati, dei vari elementi nei 
confronti degli elettroni. Solo gli elementi del Gruppo VIIIA hanno una 

configurazione elettronica tale che gli atomi tendono a conservare inalterata la 
propria struttura, rifiutando sia la cessione sia l’acquisto di elettroni cioè, hanno 

elevata energia di ionizzazione e bassissima affinità elettronica. 



Alcuni elementi: Na, Mg, Al, Si, P, S, Cl, Ar  




