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TAVOLA PERIODICA



La Tavola Periodica degli Elementi
Tra il 1861 e il 1871 Dmitrij Ivanovič Mendeleev ordina i 63 elementi 
conosciuti in base a una legge periodica: nasce la prima tavola periodica. 
Gli elementi erano ordinati tenendo conto di massa atomica e proprietà 
chimiche.



La Tavola Periodica degli Elementi
Gli elementi nella stessa colonna hanno proprietà chimiche simili. 

Ci sono caselle vuote, perché Mendeleev era certo che sarebbero stati 
scoperti altri elementi, di cui calcolò le masse atomiche e ipotizzò le 
proprietà chimiche. 



La Tavola Periodica degli Elementi
● Nell’attuale tavola periodica il criterio d’ordine non è più la massa 

atomica ma il numero atomico, Z, crescente.
● Legge della periodicità: le proprietà fisiche e chimiche degli elementi 

sono una funzione periodica del loro numero atomico Z.
● Gli elementi della stessa colonna hanno dunque proprietà molto simili.



A proposito di numero Atomico
● Nucleo e' costituito da nucleoni (protoni e neutroni). Mentre i neutroni 

liberi sono abbastanza instabili tendono a decadere in un protone ed un 
elettrone (t1/2 circa 900 s), i protoni sono stabili.

● La forza nucleare forte tiene assieme il nucleo vincendo la repulsione fra 
i protoni. Buona parte degli isotopi sono stabili, ma non tutti.

● Il numero di protoni (Z = numero atomico) caratterizza l'elemento 
chimico

● Numero di neutroni si indica con N ed il numero di massa A = Z + N
● Due nuclei caratterizzati dallo stesso Z ma differente valore di A ( e 

quindi di N) sono detti isotopi



Stabilità del Nucleo

I nuclei non sono tutti stabili, i nuclei
poco stabili sono caratterizzati da:

● Troppi protoni quindi nuclei molto
pesanti

● Numero troppo grande di neutroni
● Un numero troppo piccolo di 

neutroni

La radioattività e' stata scoperta alla 
fine dell'800. Si e' successivamente 
riusciti a classificare la radioattività 
sotto tre forme: raggi α, raggi β e raggi 
γ.



Difetto di massa
Energia di legame e difetto di massa
● L'energia di legame e' l'energia necessaria a scomporre un sistema nelle 

sue parti.
● Di fatto un sistema ha un'energia potenziale negativa cioe' inferiore a 

quella delle parti che lo sostituiscono.
● Nel caso del nucleo l'energia di legame e' quella necessaria a scomporre il 

nucleo stesso nei protoni e neutroni che lo costituiscono.
● La famosa equazione di Einstein E=mc2 stabilisce un'equivalenza fra massa 

ed energia.
● La massa in pratica e' una delle tante forme di energia
● L'energia nucleare e' l'energia necessaria rompere tutti i legami fra protoni 

e neutroni
● In un qualsiasi nucleo la massa del nucleo stesso e' inferiore alla somma 

delle masse di neutroni e protoni che lo costituiscono



Difetto di massa
Ogni nucleo e' sostituito da numerose particelle, ma 
per quello che ci riguarda possiamo immaginarlo 
costituito da soli protoni e neutroni (a loro volta 
costituiti da quark). Ad esempio il nucleo di un 
atomo di elio e' costituito da due protoni e due 
neutroni

● Massa delle particelle: 
○ protone = 1,00728 uma
○ neutrone = 1,00867 uma
○ elettrone = 0,000598 uma

● Massa di un nucleo di 4 He= 4,0026 uma
● Somma delle masse di 2 protoni e 2 neutroni= 

4,0319 uma 
● La differenza 0,0293 uma = 4,86·10 -29 kg

E = mc2 = 4,37·10-12 J/nucleo -> Questa e' l'energia emessa quando si forma un nucleo di elio a partire dalle 
particelle che lo costituiscono



La Tavola Periodica degli Elementi
● La periodicità degli elementi è dovuta a come sono disposti i loro 

elettroni più esterni, detti elettroni di valenza, intorno al nucleo.  Il 
livello n più esterno è detto guscio di valenza.



La Tavola Periodica degli Elementi



La Tavola Periodica degli Elementi
Si può scrivere la configurazione elettronica abbreviata di ogni elemento: 
tra parentesi quadre il simbolo del gas nobile che lo precede e di seguito la 
disposizione degli elettroni nel livello incompleto.



La Tavola Periodica degli Elementi
Il numero quantico principale n degli elettroni sui sottolivelli s o p 
corrisponde al periodo in cui si trova, mentre n di quelli sui sottolivelli d e f 
è inferiore di una e due unità rispettivamente.



La Tavola Periodica degli Elementi
Simboli di Lewis: il simbolo dell’elemento, circondato da puntini che 
indicano gli elettroni di valenza (solo per atomi con elettroni di valenza in s 
o p).

In prima approssimazione ricorderete che il numero di legami covalenti 
formati da un atomo è uguale al numero di elettroni disaccoppiati nel suo 
simbolo di Lewis.



La Tavola Periodica degli Elementi
L’andamento delle varie proprieta’ degli elementi puo’ essere interpretato:

● Gli elettroni di valenza risentono della carica positiva del nucleo:
○ scendendo lungo un gruppo, aumenta la distanza degli elettroni 

di valenza dal nucleo carico positivamente e quindi diminuisce la 
forza con cui il nucleo attrae a sé gli elettroni

○ procedendo verso destra lungo un periodo, aumenta la carica 
positiva del nucleo, attenuando l’effetto schermo degli elettroni più 
interni, e quindi aumenta la forza con cui il nucleo attrae a sé gli 
elettroni.

● I vari elementi tendono a voler assumere la configurazione 
guscio chiuso, particolarmente stabile, tipica dei gas nobili



La Tavola Periodica degli Elementi
Raggio atomico: 
● metà della distanza minima alla quale possono avvicinarsi due atomi 

dello stesso elemento. 
○ Metà della distanza che separa due atomi legati covalentemente
○ Metà della distanza che separa due atomi non legati



La Tavola Periodica degli Elementi
Raggio atomico: Il raggio atomico cresce scendendo lungo un gruppo 
e diminuisce da sinistra a destra lungo un periodo.



La Tavola Periodica degli Elementi
Energia di prima ionizzazione: energia necessaria per rimuovere un 
elettrone da un atomo allo stato gassoso e trasformarlo in uno ione positivo, 
detto catione.

L’energia di prima 
ionizzazione 
diminuisce 
scendendo lungo un 
gruppo e cresce da 
sinistra a destra 
lungo un periodo.



La Tavola Periodica degli Elementi
Affinità elettronica: energia che si libera quando un atomo isolato in fase 
gassosa cattura un elettrone, quindi la sua tendenza a diventare ione 
negativo, detto anione.
L’affinità elettronica diminuisce scendendo lungo un gruppo e 
cresce da sinistra a destra lungo un periodo. Andamento non cosi’ 
netto, aed esempio N



La Tavola Periodica degli Elementi
Elettronegatività: tendenza di un atomo ad attrarre a sé gli elettroni 
coinvolti nel legame con un altro atomo.
L’elettronegatività diminuisce scendendo lungo un gruppo e cresce 
da sinistra a destra lungo un periodo.



La Tavola Periodica degli Elementi
In base alle loro proprietà chimiche e fisiche, gli elementi possono 
essere suddivisi in metalli, non metalli, semimetalli. Quindi 
tendenza a cedere o meno elettroni e quindi a formare legami 
metallici o non.



La Tavola Periodica degli Elementi



La Tavola Periodica degli Elementi
I metalli sono caratterizzati da:
● basse energie di ionizzazione
● affinità elettroniche piccole o positive
● bassa elettronegatività
Come risultato tendono a perdere gli elettroni di valenza formando cationi:

Na+ Ca2+ Al3+

I non-metalli sono caratterizzati da:
● elevate energie di ionizzazione
● affinità elettroniche negative e grandi
● elevata elettronegatività
Come risultato tendono ad acquistare elettroni formando anioni 
monoatomici ed ossoanioni:

Cl- Br- S2-            NO3
-  SO4

2- ClO4
-



ABBONDANZA ELEMENTI







Abbonadanze Universo



IDROGENO



Idrogeno
Elemento piu’ abbondante dell’universo
In condizioni standard si trova come molecola H2, ma in equilibrio fra Orto e 
para spin nucleari opposti o allineati (70% in forma orto)

reazione con Fluoro spontanea ed esplosiva , con azoto ed ossigeno alta 
barriera di attivazione (cinetica) soprattutto a causa dell’alta energia di 
legame H-H 



Idrogeno

Idruri covalenti:  formati con boro ed elementi dei gruppi del blocco p 
(CH4, H2O, NH3, HF)

Idruri ionici: con metalli alcalini ed alcalino-terrosi a parte il Berillio 
(BeH2) che e’ meglio descritto come composto covalente

Idruri interstiziali: generalmente non stechiometrici con metalli di 
transizione , contribuisce a variare le proprieta’ meccaniche rispetto ai 
metalli puri . Per riscaldamente rilasciano generalmente idrogeneo, quindi 
possono essere usati come serbatoi 



CHIMICA DEGLI ELEMENTI



La Tavola Periodica degli Elementi
Sono esclusivamente metallici/non-metallici solo i gruppi all’estrema sinistra/destra 
della tavola periodica.

I gruppi IIIA-VA presentano elementi non-metallici all’inizio e metallici alla fine.



La Tavola Periodica degli Elementi
Quasi tutti gli elementi formano ossidi. Gli ossidi sono classificati in:
● ossidi basici: reagiscono con acidi per dare sali 

CaO + 2 HCl → CaCl2+ H2O
● ossidi acidi: reagiscono con basi per dare sali  

CO 2 + 2 NaOH → Na2CO3 + H2O



La Tavola Periodica degli Elementi
Gli ossidi , se solubili, danno reazioni caratteristiche con acqua.
- I metalli danno ossidi basici. Gli ossidi dei metalli più reattivi reagiscono con 
acqua per dare soluzioni basiche (basi)

CaO(s) + H2O(l) → Ca2+ (aq) + 2OH- (aq)
-I non metalli danno ossidi acidi. Gli ossidi acidi solubili reagiscono con acqua 
per dare soluzioni acide (o acidi)

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

Tali ossidi sono anche noti come anidridi.
Altri ossidi acidi non solubili reagiscono allo stato fuso solo con basi o con ossidi 
basici.

SiO2 + CaO → CaSiO3 (silicato di calcio)



La Tavola Periodica degli Elementi
Ossidi di elementi non spiccatamente metallici o non metallici reagiscono sia con 
acidi che con basi (ossidi anfoteri).



Stati di Ossidazione
I metalli hanno stati di ossidazione pari al numero del gruppo e corrispondenti alla 
perdita degli elettroni di valenza.



Stati di Ossidazione
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.



Stati di Ossidazione
I non-metalli (eccetto gli elementi più elettronegativi, come F e O) possono avere 
molti numeri di ossidazione, compresi tra:



IA



Elementi gruppo IA - Metalli Alcalini
Sono metalli dall’aspetto argenteo, teneri e bassofondenti (Tf <180°C)



Elementi gruppo IA - Metalli Alcalini
La loro configurazione elettronica di valenza è ns1 . Essi pertanto reagiscono 
perdendo questo elettrone e formando monocationi quali Li+ , Na+ , K+ , Rb+ e Cs+ 
che sono in genere solubili in acqua.



Elementi gruppo IA - Metalli Alcalini

Tutti questi metalli reagiscono con acqua dando gli idrossidi e 
liberando idrogeno con una reazione caratteristica. Ad esempio:

2 Li(s) + 2H2O(l) → 2 LiOH(aq) + H2(g)

La reattività aumenta scendendo lungo il gruppo perché 
diminuisce l’energia di ionizzazione e l’elettrone esterno viene 
perso più facilmente. La reazione avviene in maniera più violenta, 
ad esempio, per il potassio che per il sodio, tanto che la forte 
esotermicità può far incendiare l’idrogeno gassoso che è uno dei 
prodotti della reazione.



Elementi gruppo IA - Metalli Alcalini
Sodio in acqua  2Na(s) + 2H2O → 2NaOH(aq) + H2(g)



Elementi gruppo IA - Metalli Alcalini
Tutti i metalli alcalini possono formare ossidi basici di formula M2O che con acqua 
danno idrossidi che si comportano come basi forti

Essendo molto reattivi non si trovano mai come metalli liberi in natura ma come 
cationi in sali quali NaCl.



Elementi gruppo IA - Metalli Alcalini
I metalli allo stato elementare sono in genere preparati per elettrolisi di sali fusi

Questo perchéi potenziali di riduzione dei cationi sono molto bassi (grandi e 
negativi)



IIA



Elementi gruppo IIA - Metalli Alcalino-Terrosi
Sono metalli relativamente più duri ed altofondenti, meno reattivi dei metalli 
alcalini.



Elementi gruppo IIA - Metalli Alcalino-Terrosi
La loro configurazione elettronica di valenza è ns2. Pertanto essi 
reagiscono perdendo i due elettroni e formando dicationi quali Mg2+, Ca2+, 
Sr2+, Ba2+.
Il berillio perde più difficilmente gli elettroni e tende a formare legami 
covalenti (Eion più grande), gli altri hanno comportamento simile ai metalli 
alcalini e la loro reattività aumenta scendendo lungo il gruppo.

Reagiscono con acqua dando gli idrossidi e liberando idrogeno ma in 
maniera meno violenta dei metalli alcalini:



Elementi gruppo IIA - Metalli Alcalino-Terrosi
Il berillio forma ad esempio cloruri con stato di ibridazione sp in fase 
gassosa (quindi molecola lineare)

Mentre nel solido il Be assume ibridazione sp3 , e quindi configurazione 
tetraedrica 



Elementi gruppo IIA - Metalli Alcalino-Terrosi
Formano tutti ossidi basici di formula MO che in acqua danno idrossidi che si 
comportano come basi forti 
Fa eccezione il berillio il cui ossido (e idrossido) è anfotero.

I metalli alcalino terrosi non 
esistono liberi in natura e possono 
essere preparati per elettrolisi dei 
cloruri o per riduzione dell’ossido 
con un metallo che formi ossidi più 
stabili.



Elementi gruppo IIA - Metalli Alcalino-Terrosi

I carbonati dei metalli alcalino-terrosi, a differenza di quelli dei 
metalli alcalini (Li2CO3 escluso) sono poco solubili. Tali carbonati 
vengono solubilizzati da acidi (anche deboli con CO2) in acqua:

MCO3 +CO2 +H2O ⇆ M2+ + 2 HCO3
-

Ogni volta che si scioglie anidride carbonica in acqua “dura”, 
ricca di ioni Ca2+ e Mg2+, si instaura l'equilibrio riportato. Se 
riscaldo la solubilita’ del gas, CO2, diminuisce quindi l’equilibrio si 
sposta verso i reagenti (verso destra) quindi precipita il 
carbonato formazione del calcare CaCO3) 
 



IIIA



Elementi gruppo IIIA
Una particolarità degli elementi del gruppo IIIA è la tendenza poco 
spiccata all’aumento del carattere metallico scendendo lungo il gruppo. 



Elementi gruppo IIIA
Il primo elemento del gruppo, il boro, è un metalloide e la sua chimica è quella di 
un non-metallo. 
Quello che formalmente è il suo idrossido, B(OH)3, è un acido, l’acido borico, la 
cui formula spesso si indica come H3BO3 e che ha proprietà antisettiche. 

L’ossido del boro, B2O3, è un ossido acido e aggiunto al vetro gli conferisce 
resistenza alle alte temperature (Pyrex -> materiale robusto, noto per le sue 
qualità di resistenza agli sbalzi termici e per il suo basso coefficiente di 
dilatazione).  
70 % fino a 80 % Silice (SiO2) 7 % fino a 13 % Anidride borica (B2O3). 4 % fino a 8 % Metalli alcalini ossido (Ossido di 
sodio Na2O; Ossido di potassio K2O) 2 % fino a 7 % Ossido di alluminio (Al2O3) 0 % fino a 5 % Metalli alcalino terrosi 
ossidi (CaO, MgO, ...)

Piu’ che un donatore di protoni 
si comporta da accettore di ioni 
idrossido, in acqua forma



Elementi gruppo IIIA
I composti del boro con idrogeno, i borani, esistono come multipli dell’unità BH3. 
La molecola di borano BH3 non esiste come composto stabile. Il più semplice 
idruro di boro isolato èil diborano B2H6 (diborano esplode a contatto con l’aria) 

Il legame a tre centri e due elettroni, o legame 
3c-2e, è un legame chimico dove tre atomi sono legati 
unicamente da un orbitale molecolare delocalizzato su 
questi tre atomi, contenente due elettroni



Elementi gruppo IIIA
I trialogenuri del boro BX3 hanno legami B-X con parziale contributo di doppio 
legame a causa dell'interazione con l’orbitale p vuoto del boro 

Sempre grazie all’orbitale p vuoto del Boro si comportano da acidi di Lewis con 
acidita’ crescente andando da F a I (diminuisce infatti l’entita’ dell’interazione 
riportata in figura) 



Elementi gruppo IIIA
Gli altri elementi del gruppo sono metalli con ossidi di formula generale M2O3, 
con carattere anfotero per i primi due elementi, Al e Ga, e basico per i due 
successivi, In e Tl. 
Tutti gli elementi hanno configurazione elettronica ns2np1 Il boro condivide 
tali elettroni di valenza formando legami covalenti e dando lo stato di 
ossidazione +3. 
Gli altri elementi perdono i tre elettroni dando tricationi quali Al3+, 
Ga3+, In3+, Tl3+. L’alluminio può anche formare legami covalenti polari. 
Gli elementi più pesanti, dal gallio in poi, possono perdere solo 
l’elettrone p dando monocationi Ga+, In+ ,Tl+ la cui stabilità aumenta 
scendendo lungo il gruppo: lo stato di ossidazione +1 è il più stabile per il 
tallio. 



Elementi gruppo IIIA
L’alluminio è l’elemento più importante del gruppo, è il terzo in 
ordine di abbondanza sulla crosta terrestre (dopo Ossigeno e Silicio). 
Si trova in natura nei minerali sotto forma di ossido anfotero, Al2O3 
, e può essere ottenuto allo stato elementare tramite elettrolisi. 
Gli alogenuri di alluminio sono acidi di Lewis molto reattivi e 
vengono spesso usati in chimica organica come catalizzatori



Elementi gruppo IIIA
Al2O3 , e’ un composto termodinamicamente molto stabile, questi 
spiega la tendenza spinta dell’alluminio alla passivazione 
1. strato protettivo di ossido sulla superficie che lo protegge da 

ulteriori attacchi



IVA



Elementi gruppo IVA
Anche gli elementi del gruppo IV mostrano una tendenza ad un maggior carattere 
metallico scendendo lungo il gruppo dal C al Pb. Il primo elemento del gruppo, il 
carbonio, è un non-metallo, i successivi due (silicio e germanio) sono metalloidi, 
mentre gli ultimi due, stagno e piombo, sono metalli. 
Hanno una configurazione elettronica di valenza ns2 np2



Elementi gruppo IVA
Il carbonio e il silicio formano molti composti covalenti a geometria tetraedrica 
impiegando orbitali ibridi sp3 . Il carbonio forma anche molti altri composti 
impiegando orbitali ibridi sp2 e sp, che il silicio non forma.(complessita’ 
biologica)
Il carbonio esiste in due forme allotropiche: grafite (sp2 ) e diamante (sp3 ): la 
prima nera, morbida e conduttore di elettricità, il secondo trasparente, duro e 
isolante.



Elementi gruppo IVA
In un diamante, gli atomi di carbonio sono disposti 
tetraedricamente. Ogni atomo di carbonio è attaccato 
ad altri quattro atomi di carbonio con un angolo di 
legame C-C-C di 109,5 gradi. 
È una struttura tridimensionale forte e rigida che si 
traduce in una rete infinita di atomi. Ciò spiega la 
durezza del diamante, la straordinaria resistenza e 
durata e conferisce al diamante una densità maggiore 
rispetto alla grafite. 
Il diamante mostra anche una grande resistenza alla 
compressione. 
Il diamante graffierà tutti gli altri materiali ed è il 
materiale più duro conosciuto (indicato come 10 sulla 
scala di Mohs). 
E’ un isolante e la sua resistenza elettrica, trasmissività 
ottica e inerzia chimica sono corrispondentemente 
notevoli.



Elementi gruppo IVA
Gli atomi di carbonio nella grafite sono stratificati. Questi atomi 
hanno due tipi di interazioni tra loro. Nel primo, ogni atomo di 
carbonio è legato ad altri tre atomi di carbonio e disposto agli angoli 
di una rete di esagoni regolari con un angolo di legame C-C-C di 120 
gradi. Queste disposizioni planari si estendono in due dimensioni per 
formare una matrice orizzontale esagonale. 
Questi piani sono tenuti insieme da forze più deboli note come 
interazioni di stacking. La distanza tra due strati è maggiore della 
distanza tra gli atomi di carbonio all'interno di ogni strato.
Questa struttura tridimensionale determina le proprietà fisiche della 
grafite. A differenza del diamante, la grafite può essere utilizzata 
come lubrificante o nelle matite perché gli strati si staccano 
facilmente. 
È morbida e scivolosa e la sua durezza è inferiore a uno sulla scala di 
Mohs. La grafite ha anche una densità inferiore rispetto al diamante. 
La struttura planare della grafite consente agli elettroni di muoversi 
facilmente all'interno dei piani. Ciò consente alla grafite di condurre 
elettricità e calore, nonché di assorbire la luce e, a differenza del 
diamante, di apparire di colore nero.



Elementi gruppo IVA
Il silicio (e il germanio) allo stato elementare ha la stessa struttura del diamante con gli atomi 
di silicio ibridizzati sp3 ed è un solido grigio semiconduttore. E’ il secondo elemento per 
abbondanza nella crosta terrestre 
Il silicio elementare non si trova in natura, appare in genere come ossido (ametista, 
agata, quarzo, rocce cristalline, selce, diaspro, opale) e silicati (granito, amianto, feldspato, 
argilla, orneblenda, mica e altri). 
Il silicio è il componente principale di vetro, cemento, ceramica e silicone (silicone polimeri 
inorganici R2Si=O dove R sono gruppi funzionali organici). 



Elementi gruppo IVA
Stagno e piombo sono tipici metalli, entrambi teneri, malleabili e fondono a 
temperatura basse. In realtà allo stato elementare lo stagno esiste in due 
forme allotropiche cristalline α e β. La forma α (stagno grigio struttura 
cristallina cubica) “non-metallica” è stabile sotto i 13°C, mentre quella β (stagno 
bianco struttura cristallina tetragonale) “metallica” è stabile sopra i 13°C



Elementi gruppo IVA
Una delle principali proprietà del carbonio è la sua straordinaria capacità di 
formare legami covalenti forti con altri atomi di carbonio per formare una gran 
varietà di catene ed anelli: esso dà così luogo insieme a pochi altri elementi 
(H,O,N,...) a milioni di composti noti come composti organici. (fondamento della 
complessità biologica) il 22% in peso dei mammiferi e’ dato dal C (ciclo del 
carbonio e fotosintesi clorofilliana) 
Carbonio, silicio e germanio condividono i loro elettroni di valenza ns2 np2 

formando quattro legami covalenti, talvolta due con una coppia solitaria. 
Stagno e piombo tendono a perdere tutti e quattro gli elettroni di valenza 
oppure soltanto i due elettroni np2 dando luogo a composti con stato di 
ossidazione +4 e +2.



Elementi gruppo IVA
Tutti gli elementi del gruppo formano ossidi di formula generale EO2
Il biossido di carbonio è un ossido acido e si scioglie in acqua formando 
soluzioni acquose di acido carbonico:

Il carbonio presenta anche un ossido in cui assume numero di ossidazione pari a 
+2, il monossido di carbonio, CO.
Questo non ha carattere acido ed è meno stabile del biossido di carbonio. È un 
gas velenoso, poiché tende a legarsi con il ferro dell’emoglobina 
spostando le molecole di ossigeno.



Elementi gruppo IVA
L’emoglobina svolge il ruole fondamentale di trasporto dell’ O2 , è un proteina globulare formata da quattro 
subunità. Ognuna delle 4 catene polipetidiche è legata covalentemente al gruppo eme.
Eme: molecola di protoporfirina coordinata ad uno ione Fe2+ . Proprio il Ferrro lega 
la molecola di ossigeno in modo reversibile (ferro ionico meno reattivo di Fe metallico
con ossigeno molecolare) 



Elementi gruppo IVA
Oltre al suo compito fondamentale di trasportare l’ossigeno O2 attraverso il sangue, l’emoglobina 
può legare e trasportare anche altre molecole come l'ossido nitrico NO, il monossido di carbonio 
CO e il cianuro CN−.

L'ossido nitrico NO (molecola radicalica) è attivo sulle pareti dei vasi sanguigni e ne causa il rilassamento. 
Questo fatto ha come conseguenza una riduzione della pressione del sangue; in pratica l'emoglobina 
contribuisce alla regolazione della pressione sanguigna distribuendo ossido nitrico nei vasi.
Il monossido di carbonio CO e il cianuro CN− sono invece molecole molto tossiche perchè si legano al ferro 
dell’eme in modo quasi irreversibile impedendo così il normale legame di O2 con il ferro e quindi il suo 
trasporto ai tessuti. CO e CN− provocano quindi la morte per soffocamento. Il sangue di una persona 
avvelenata con monossido di carbonio ha un caratteristico colore rosso chiaro che permette di diagnosticare 
facilmente la causa della morte



Elementi gruppo IVA

Il carbonato di calcio (CaCO3) è un solido bianco poco solubile 
in acqua (calcare, marmo) . In soluzione acquosa si dissocia (poco 
solubile) :

CaCO3(s) ⇄ Ca2+(aq.) +CO3
2-(aq)

gli acidi decompongono facilmente il carbonato di calcio, la 
reazione con gli acidi sviluppa l’acido carbonico (H2CO3) che si 
decompone subito in anidride carbonica

CaCO3(s) + HCl → CaCl2 + CO2 + H2O
lo sviluppo di effervescenza, quindi gas , è una caratteristica che 
viene usata in saggi analitici (analisi calcimetrica) per individuare 
la presenza del carbonato ddi calcio 



Elementi gruppo IVA
Acido diprotico , solo circa lo 0.5% di anidride carbonica disciolta in acqua si 
converte in acido carbonico . I carbonati o gli idrogenocarbonati ovviamente 
reagiscono con acidi comportandosi da basi e dando luogo alla formazione di 
anidride carbonica



Elementi gruppo IVA
Mediante la fotosintesi clorofilliana i vegetali trasformano l'energia solare e 
l'anidride carbonica in composto che poi sono usati dagli animali (organismi 
eterotrofi) per il consolidamento del proprio tessuto e metabolismo. Il 
metabolismo produce anidride carbonica che rientra nel ciclo. 



Elementi gruppo IVA
Il biossido di silicio SiO2 (silice) è uno dei costituenti principali della 
crosta terrestre. È un ossido acido, ma reagisce direttamente solo con ossidi 
basici o carbonati per dare silicati. 
Esiste un enorme quantità di silicati minerali tutti basati sull’unità tetraedrica. I 
silicati più semplici contengono lo ione SiO4

4-, ma altri più complessi sono 
costituiti da più tetraedri di SiO4 fusi tramite un ossigeno (o più) in comune



Elementi gruppo IVA

I tetraedri possono 
esistere isolati oppure 
legati tra loro. Si 
distinguono a seconda del 
numero di vertici in 
comune tra i tetraedri 
(SiO4)4-(0,1,2,3 o 4). Da 
questo dipende il reticolo 
cristallino di ogni silicato 
e la quantità e tipo di 
metalli in esso presenti



Elementi gruppo IVA

I biossidi di stagno e piombo, SnO2 e 
PbO2, sono ossidi anfoteri, così come i 
monossidi SnO e PbO. Poiché il piombo 
preferisce lo stato di ossidazione +2 i 
composti del Pb(IV) tendono a ridursi a 
Pb(II). PbO2 è quindi un buon agente 
ossidante (accumulatori a piombo)



VA



Elementi gruppo VA

Anche gli elementi del gruppo VA 
mostrano un graduale passaggio da 
non metalli (azoto, fosforo) a 
semimetalli (arsenico, antimonio) 
e infine a metalli (bismuto) 
scendendo lungo il gruppo

L’azoto in forma elementare esiste come molecola biatomica gassosa N2, che 
costituisce circa il 78% dell’atmosfera. Tale molecola è molto poco reattiva grazie 
al triplo legame N≡N con BE di 942 kJ/mol.  Reagisce tuttavia con i metalli più 
reattivi (gruppi IA e IIA) formando nitruri ionici in cui compare come ione nitruro 
N3-



Elementi gruppo VA

Ciclo dell’azoto, N2 atmosferico viene trasformato mediante azione dei 
raggi ultravioletti e fulmini in nitriti e nitrati che mediante la pioggia 
arrivano nel terreno e quindi alle piante che li trasformano in amminoacidi 
e quindi proteine vegetali



Elementi gruppo VA
Il fosforo è presente in natura in tre diverse forme allotropiche: fosforo 
bianco, fosforo rosso e fosforo nero. La più comune è il fosforo bianco 
che è costituito da molecole P4 in cui gli atomi di fosforo sono situati ai vertici 
di un tetraedro. Il fosforo rosso è costituito da catene di frammenti P4 in cui 
un legame P-P si rompe permettendo la formazione di nuovi legami 
intermolecolari P-P, mentre il fosforo nero è un solido covalente con 
struttura complessa simile alla grafite ma non planare P tende a dare 
ibridazione sp3

L’arsenico e l’antimonio sono solidi friabili, e il bismuto è un metallo.



Elementi gruppo VA
Gli stati di ossidazione più comuni sono –3, +3 e +5. Questi elementi formano 
ossidi con formule minime E2O3 ed E2O5 con stati di ossidazione +3 e +5.

L’azoto forma anche gli ossidi N2O (+1), NO (+2) e NO2(+4). Gli ossidi dell’azoto sono ossidi acidi e con 
acqua formano acidi; i più comuni sono: acido nitrico(HNO3) con stato di ossidazione +5 e acido nitroso 
(HNO2) con stato di ossidazione +3.

Gli stati di ossidazione più comuni sono –3, +3 e 
+5. Questi elementi formano ossidi con formule 
minime E2O3 ed E2O5 con stati di ossidazione +3 
e +5. L’azoto presenta tutti gli stati di 
ossidazione da –3 a +5, di cui i più comuni sono 
–3, +3 e +5. Nei nitruri l’azoto ha stato di 
ossidazione –3. Questo è lo stesso stato di 
ossidazione che si presenta nel composto 
molecolare ammoniaca, NH3, un gas irritante 
che si comporta da base debole sciogliendosi in 
acqua per dare soluzioni basiche.



Elementi gruppo VA



Elementi gruppo VA

Formalmente questi acidi derivano dagli ossidi N2O3 e N2O5 (anidridi nitrosa e nitrica):

Questi ossidi sono però difficili da preparare e poco comuni. Molto più comuni sono gli 
ossidi N2O(+1), NO(+2), NO2(+4) e N2O4(+4). Per gli ossidi del fosforo le formule 
molecolari sono doppie, P4O6 e P4O10. 



Elementi gruppo VA
Essi corrispondono alle anidridi degli acidi fosforoso H3PO e fosforico H3PO4 con 
stati di ossidazione +3 e +5:

Questi acidi si ottengono per reazioni degli ossidi con acqua:

ione fosfonato nella IUPAC acido fosfonico IUPAC



Elementi gruppo VA
L’acido fosforico o ortofosforico è il più importante ed è un acido debole 
triprotico cioè con tre idrogeni acidi ed è impiegato per la preparazione 
di fertilizzanti e detersivi. L’acido fosforoso è più debole e diprotico (un 
H è legato al P)  

Gli ossidi di antimonio e bismuto sono anfoteri. Azoto e fosforo formano 
idruri di formula NH3 (ammoniaca) e PH3(fosfina) con stato di 
ossidazione –3.

Equilibrio fra  due tautomeri HP(=O)(OH)2, acido fosfonico[6], e 
P(OH)3, acido fosforoso il secondo quasi nullo

https://it.wikipedia.org/wiki/Acido_fosforoso#cite_note-6


VIA



Elementi gruppo VIA

Anche questi elementi mostrano un 
graduale passaggio da non metalli 
(ossigeno, zolfo, selenio) a semimetalli 
(tellurio) e infine a metalli (polonio) 
scendendo lungo il gruppo.

L’ossigeno è un gas costituito da 
molecole biatomiche O2 ma possiede 
anche un allotropo, noto come ozono O3. 
Lo zolfo è un solido friabile giallo 
costituito nella forma allotropica più 
stabile da molecole S8 e analogo 
comportamento ha il selenio



Elementi gruppo VIA
Gli stati di ossidazione più comuni sono –2, +4 e +6. Tutti gli elementi formano 
idruri di formule H2O, H2S, H2Se, H2Te e stato di ossidazione –2. 

L’ossigeno è molto reattivo e forma composti binari con quasi tutti gli 
elementi, in genere ossidi. Un ossido è un composto binario con 
l’ossigeno nello stato di ossidazione -2. L’ossigeno reagisce con i metalli per 
dare ossidi ionici di tipo basico. Con i metalli alcalini può formare anche 
perossidi e superossidi (in HOF e F2O l’ossigeno ha numero di ossidazione 
0 e +2)



Elementi gruppo VIA
Sono noti anche perossidi covalenti -O-O- quale il perossido di idrogeno o 
acqua ossigenata H2O2. L’ossigeno reagisce con i non metalli per formare ossidi 
covalenti di tipo acido quali CO2, NO, SO2,....

L'ozono (O3) è una forma allotropica dell'ossigeno: la molecola è costituita da tre 
atomi di ossigeno:



Elementi gruppo VIA
Il processo di creazione e distruzione dell'ozono è chiamato ciclo di Chapman e 
inizia con la fotolisi dell'ossigeno molecolare

seguito dalla reazione dell'atomo di ossigeno con un'altra molecola di ossigeno per 
formare l'ozono

Dove M e’ un terzo corpo che assorbe l’eccesso di energia (in generale N2) . La 
molecola di ozono può quindi assorbire un fotone UV-C e dissociarsi

Energia cinetica = temperatura alta della stratosfera



Elementi gruppo VIA
Buco dell’ozono: NO immesso ad esempio dagli aerei , o dall'attività umana sulla 
superficie terrestre puo’ distruggere l’ozono 

Ma soprattutto i CFC clorofluorocarburi , sono a chimicamente inerti a bassa 
quota, sono insolubili in acqua quindi non possono essere riportati a terra dalle 
piogge. Negli strati piu’ alti la radiazione solare li dissocia formando atomi di 
Cloro molto reattivi, e il ciclo reattivo riforma atomi di cloro quindi ogni atomo 
distrugge decine di molecole di ozono 



Elementi gruppo VIA
Zolfo (e selenio) formano ossidi di formula SO2 e SO3 (SeO2 e SeO3) che in acqua 
danno gli acidi solforoso e solforico

L’acido solforico è forte nella sua prima dissociazione e debole nella seconda 
mentre l’acido solforoso è debole.

Mentre il primo elemento, l’ossigeno, può 
impiegare solo orbitali se pe deve 
rispettare la regola dell’ottetto, gli 
elementi successivi possono impiegare 
anche orbitali d e possono impegnare fino 
a sei coppie raggiungendo gli stati di 
ossidazione +4 e +6. L'esafluoruro di zolfo è un composto inorganico con formula 

SF6. Numerosi impieghi industriali e non solo chimicamente 
stabile



VIIA



Elementi gruppo VIIA

Allo stato elementare esistono tutti come molecole biatomiche X2: F2 e Cl2 sono 
gas molto reattivi, Br2 è un liquido e I2 è un solido. Gli stato di ossidazione più 
comune è –1 e corrisponde all’acquisto di un elettrone per passare dalla 
configurazione ns2np5 a quella a guscio chiuso ns2np6 del tipo gas nobile

 Gli elementi di questo gruppo 
sono detti alogeni e hanno 
proprietà molto simili essendo 
tutti non metalli eccetto 
l’astato che però è raro e 
radioattivo



Elementi gruppo VIIA
Formano tutti idruri HX di spiccate caratteristiche acide, detti anche acidi 
alogenidrici, sempre con stato di ossidazione –1. L’acidità aumenta nell’ordine 
HF<HCl<HBr<HI . Questo è l’unico stato di ossidazione possibile per il fluoro 
(l’elemento più elettronegativo) mentre gli altri alogeni formano anche 
composti, prevalentemente con l’ossigeno, in cui hanno stato di ossidazione 
+1, +3, +5, +7 e impiegano per la formazione dei legami orbitali d.I più comuni sono 
gli ossiacidi e i rispettivi anioni (battericida acido ipocloroso HClO, ipoclorito di 
sodio NaClO, clorito di sodio NaClO2) 

Stessi composti (con analoga nomenclatura) forma il bromo e, in parte, lo iodio.



Elementi gruppo VIIA
Le strutture degli anioni sono (quelle degli acidi del tutto analoghe con un 
idrogeno legato ad uno degli ossigeno)



VIIIA



Elementi gruppo VIIIA
Sono noti anche come gas nobili o gas inerti e sono tutti gas monoatomici presenti 
in piccole quantità (specie l’argon) nell’atmosfera. Poiché hanno configurazione 
elettronica ns2np6 particolarmente stabile hanno un’elevata energia di 
ionizzazione ed un’affinità elettronica positiva e quindi reattività praticamente 
nulla.

Negli anni ’60 sono stati preparati composti dello xeno con i due elementi più 
reattivi, fluoro ed ossigeno, quali XeF4 e XeO3, ed in seguito anche per Kripto e 
radon. Sono composti altamente instabili e si decompongono violentemente negli 
elementi costituenti. Il nome di gas inerte è quindi, almeno per gli ultimi tre 
elementi, ormai inappropriato.

La luce che il neon emette nelle lampade al neon è ampiamente usata. Il termine 
"neon" viene normalmente usato per indicare questo tipo di luci, anche se in realtà 
diversi gas vengono utilizzati per ottenere diversi colori.


