
LA STRUTTURA DEGLI ATOMI

LUCE: RADIAZIONE ELETTROMAGNETICA (forma di energia) 



LA RADIAZIONE ELETTROMAGNETICA
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LA RADIAZIONE ELETTROMAGNETICA



LO SPETTRO ELETTROMAGNETICO

Aumento della frequenza



LA QUANTIZZAZIONE DELL’ENERGIA

In generale per spiegare certi fenomeni la luce deve essere 

considerata non più come un’onda ma come costituita da 

particelle prive di massa dette FOTONI che costituiscono dei 

pacchetti DISCRETI  di energia:

Energia dei fotoni proporzionale a h; 

TUTTI I VALORI SONO MULTIPLI INTERI DI QUESTA QUANTITA’



LO SPETTRO ELETTROMAGNETICO



A livello atomico: ad una data frequenza  esiste una quantità 

minima di energia E che può essere ceduta o acquistata da un 

atomo: E = nh, n = 1;

Solo certi valori di energia sono permessi (n numero intero = 1, 

2,..)

Un’elettrone può assumere solo determinati valori di energia

LA QUANTIZZAZIONE DELL’ENERGIA





GLI SPETTRI ATOMICI DI EMISSIONE

Per lo spettro dell’idrogeno che è il più semplice: razionalizzazione con il 

MODELLO di Bohr



IL MODELLO ATOMICO DI BOHR:

I LIVELLI ENERGETICI DELL’ATOMO DI IDROGENO

Energia totale dell’elettrone nel livello n

En = –
𝑹 𝒉 𝒄

𝒏𝟐

• Bohr stabilì come energia zero il punto in cui 

elettrone e protone sono completamente separati, 

per cui l’elettrone in ogni suo stato energetico 

all’interno dell’atomo ha un’energia negativa;

• n definisce l’energia degli orbitali permessi;

• Un atomo che ha i suoi elettroni nei livelli 

energetici più bassi si trova nello stato 

fondamentale; l’atomo di idrogeno è nel suo stato 

di minima energia: stato fondamentale con n = 1;

• Per l’atomo di idrogeno, gli stati con energia 

maggiore n > 1 sono detti stati eccitati. Per valori 

di n maggiori, l’elettrone è più lontano dal nucleo;

• I livelli energetici sono sempre più vicini tra di loro 

al crescere di n.

R = 1.097 · 107 m-1



IL MODELLO ATOMICO DI BOHR



Quando un elettrone eccitato passa ad uno stato energetico 

inferiore emette energia sottoforma di un fotone di luce:

E = h = Efin – Ein



L’equazione di De Broglie e il dualismo onda-particella

Ad un elettrone di massa m che si muove a velocità v si puo’ 

associare una lunghezza d’onda:

 = 
𝒉

𝒎𝒗

ELETTRONE PALLONE 

Massa 9.1·10-31 Kg 0.450 Kg

Velocità 6.0·106 m/s 28.0 m/s

λ

(lunghezz

a d'onda) 

1,21 Å 5.26·10-25 Å



IL MODELLO QUANTO-MECCANICO

L’equazione di Schrödinger

 = E

• Solo certe funzioni d’onda sono possibili e a ciascuna di esse è 

associato un valore di energia: l’energia dell’elettrone è 

quantizzata;

• Le soluzioni dell’equazione di Schrödinger per un elettrone nello 

spazio dipendono da 3 numeri interi, detti numeri quantici; solo 

certe combinazioni dei loro valori sono possibili;

• Il valore della funzione d’onda in un dato punto nello spazio è 

l’ampiezza dell’onda associata all’elettrone; questo valore 

possiede un segno che può essere negativo o positivo;

• Il quadrato della funzione d’onda è legato alla probabilità di 

trovare l’elettrone in una data zona di spazio, si chiama densità di 

probabilità o densità elettronica.



IL MODELLO QUANTO-MECCANICO

L’equazione di Schrödinger

 = E

Il principio di Indeterminazione di Heisenberg

E’ impossibile conoscere contemporaneamente con precisione la 

posizione e l’energia di un elettrone.





I NUMERI QUANTICI
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GLI ORBITALI ATOMICI



L’ORBITALE s

Diagrammi della distribuzione 

della densità elettronica 

associata agli orbitali s



GLI ORBITALI p



GLI ORBITALI d



GLI ORBITALI f



I NUMERI QUANTICI



L’ENERGIA DEGLI ORBITALI



GLI ORBITALI



I NUMERI QUANTICI



1. Principio della costruzione progressiva - Auf Bau: 

si occupano prima gli orbitali a più bassa energia e poi quelli a energia più elevata. 

Il contenuto energetico degli orbitali e quindi la sequenza di riempimento è 

rappresentata nello schema seguente (ogni orbitale è rappresentato da un quadratino 

AUF BAU):

CONFIGURAZIONE ELETTRONICA 



2) Principio di esclusione di Pauli: 

In un atomo non possono esserci due elettroni con la stessa quaterna di numeri quantici.

Di conseguenza, ogni orbitale può contenere al massimo due elettroni. 

purchè di spin opposto. In altre parole, all'interno di ogni orbitale (quadratino) possono 

essere inseriti al massimo due elettroni ma con spin opposto 

(e quindi verso delle frecce opposto):   

3) Regola di Hund: 

La configurazione piu' stabile e' quella caratterizzata dal maggior 

numero possibile di elettroni spaiati con spin parallelo.

Di conseguenza, quando si devono riempire gli orbitali aventi la stessa energia 

(degeneri) si colloca un elettrone su ciascun orbitale e poi si completano gli orbitali 

semipieni. Se ad esempio, dobbiamo inserire tre elettroni nei tre orbitali degeneri 2p, 

gli elettroni devono essere collocati nel seguente modo:  



CONFIGURAZIONE ELETTRONICA 

AufBau Notazione  

spettroscopica



CONFIGURAZIONE ELETTRONICA 









PROPRIETA’ PERIODICHE DEGLI ELEMENTI



RAGGIO ATOMICO Misurato in pm



RAGGIO ATOMICO e RAGGIO IONICO

1                   2                 13             15              16              17

Misurato in Å



1.52 Å 0.72 Å 0.90 Å 1.19 Å



ENERGIA di IONIZZAZIONE



ENERGIA di IONIZZAZIONE



AFFINITA’ ELETTRONICA



L’ELETTRONEGATIVITA’
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