
COMPORTAMENTO DUALISTICO della MATERIA 

Come la luce anche la materia assume comportamento 

dualistico. 

 

Equazione di De Broglie: 

 

λ = h/mv 

 
Per oggetti macroscopici la lunghezza d’onda è così piccola 

da non essere rivelabile. 

Oggetti microscopici come l’elettrone hanno invece una λ 

aprezzabile. 

 

e- viaggia a 2000 Km/s ha una λ associata di 360 pm. 

 

Gli elettroni sono si particelle dalla massa piccola ma sono 

anche onde dalla λ di 360 pm. 

Confronta con il comportamento della luce. 

Come è possibile condurre esperimenti di diffrazione della 

luce, si possono effettuare esperimenti di diffrazione di 

elettroni!!! 

 

 

 
 

Louis De Broglie 
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PRINCIPIO DI INDETERMINAZIONE di HEISENBERG 

Quando si trattano particelle dalla massa piccolissima (elettrone) non è possibile 

misurare con precisione la loro posizione e la loro velocità 

contemporaneamente. 

Ciò vuol dire che non può essere conosciuta la traiettoria di una particella come 

l’elettrone. ( Parlare di orbite circolari non ha nessun senso!!!, cade uno dei 

postulati della teoria atomica di Bohr) 

 

Matematicamente: 

Per corpi dalla massa grande l’indeterminazione è più piccola (di una palla 

da baseball è possibile descrivere una traiettoria. 
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MECCANICA QUANTISTICA: UNA VISIONE 

PROBABILISTICA 

Per un elettrone in movimento si definisce una funzione d’onda (l’elettrone è 

anche una onda) PSI (ψ) come una delle soluzioni dell’equazione di 

Schrödinger. 

 

Hψ=Eψ 

 

Ogni soluzione viene definita orbitale atomico ed il valore di ψ2 in un 

particolare punto definisce la probabilità di trovare l’elettrone in tale punto 

(questo discorso vale per ogni soluzione). 

Il concetto di traiettoria è sostituito con il concetto di probabilità. 

Ormai è di uso comune concepire come orbitale atomico una regione di 

spazio in cui è altamente probabile trovare l’elettrone. 

 

Ad ogni ψ corrisponde una particolare energia (quantizzata). Per l’atomo di 

idrogeno si ritrovano gli stessi valori per l’energia degli elettroni ricavati da 

Bohr. 



Quindi: 
 

Ψ  ψ2
 mappa della probabilità elettronica orbitale 

 

Ad ogni orbitale un valore caratteristico di energia, secondo l’equazione di 

Schrödinger 

 

 E  = energia per l’elettrone in questo orbitale. 

 

L’equazione di Schrödinger si adegua anche agli atomi polielettronici. 

 

  



ORBITALI ATOMICI 

Gli orbitali atomici sono definiti da 3 numeri quantici: 

 

n          numero quantico principale 

 

l           numero quantico secondario 

 

ml            numero quantico magnetico 

n = 1, 2, 3, 4, … interi 

 

Specifica l’energia di un elettrone in un atomo. Il valore di n definisce il guscio od 

il livello.  

 

Numero orbitali in un guscio = n2 

 

Al crescere di n aumenta la distanza media degli elettroni dal nucleo. 

 

Tutti gli orbitali con lo stesso valore di n hanno, in linea di principio la stessa 

energia!  



l = 0,1,2, …., n-1 (interi) 

 

l definisce un sottolivello e descrive la velocità con cui l’elettrone circola attorno 

al nucleo, nonché la forma dell’orbitale. 

Valore di l nomenclatura Numero 

orbitali di tipo l 

(2l+1) 

0 s 1 

1 p 3 

2 d 5 

3 f 7 



n l nomenclatura 

1 0 1s 

2 0 2s 

1 2p 

3 0 3s 

1 3p 

2 3d 

4 0 4s 

1 4p 

2 4d 

3 4f 

NOMENCLATURA 



ml = -l, -l+1, …., l-1, l       

Definisce l’orientazione nello spazio dell’orbitale. 

 

Gli orbitali con l=1 quante orientazioni possibili hanno nello spazio?? 

 

3. Gli orbitali sono, nel caso di n=2:  

 

2px, 2py e 2pz 



ORBITALE s 
Tutti gli orbitali s hanno l=0. 

 

Hanno forma sferica perciò la probabilità di trovare l’elettrone a distanza r è 

la stessa per tutte le direzioni.  

Piuttosto che una sfera dai bordi sfumati, si 

definisce una sfera dai bordi “netti” (sfera limite) 

all’interno della quale c’è una elevata probabilità di 

trovare l’elettrone (90%). 

Esistono gli orbitali 1s, 2s, 3s,…, ns. 

 

All’aumentare di n cresce l’energia dell’orbitale e la 

distanza media dal nucleo (gli elettroni sono 

distribuiti su un volume più ampio). 

 

 

Sfera limite 



ORBITALE p 
Esistono per n>1 ed hanno sempre l=1 ed ml= -1, 0, 1. 

 

Sono possibili 3 orientazioni! 

 

Si differenziano dagli orbitali s perché esiste un piano che contiene il nucleo 

(definito piano nodale) in cui la probabilità di trovare l’elettrone è zero. 

Gli orbitali s hanno probabilità non nulla di trovare lelettrone sul nucleo. 

 

 

pz py px 



ORBITALE d 

Esistono per n>2 ed hanno sempre l=2 ed ml= -2, -1, 0, 1, 2. 

 

Sono possibili 5 orientazioni! 

 

dxy, dxz,dyz, dx
2

-y
2, dz

2 

 

 



NUMERO QUANTICO MAGNETICO DI SPIN 

L’elettrone può avere due tipi di rotazione, in senso orario ed antiorario. 

La meccanica quantistica tiene conto di questo fatto attribuendo all’elettrone un 

numero quantico di spin (ms =-1/2 o +1/2) a seconda del senso di rotazione.  

Senso di rotazione orario, ms = +1/2 

 

Senso di rotazione antiorario, ms = -1/2 

In assenza di campo magnetico i due “stati” per l’elettrone hanno la stessa energia!! 



ATOMO di IDROGENO 

L’unico elettrone, nello stato fondamentale, tende ad occupare l’orbitale a più 

bassa energia. 

 

L’energia più bassa, per l’elettrone è quella dell’orbitale con numero quantico 

principale n=1. 
Per n=1 esiste solo 1s come orbitale!!! 

 

Perciò l’elettrone nell’atomo di idrogeno, allo stato fondamentale, sta nell’orbitale 

1s. 

 

 

Per H tutti gli orbitali con n=2 (2s, 2p hanno la stessa energia). 

  “    “    “   gli orbitali con n=3 (3s, 3p e 3d hanno la stessa energia, superiore però 

a quella degli orbitali con n=2. 

 

 

Es. mettere in ordine di energia gli orbitali 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d per l’atomo di 

idrogeno. In una scala energetica con valore di energia zero per l’elettrone libero 

come si classificherebbero le energie di tali orbitali?? 



ATOMI POLIELETTRONICI 

In atomi polielettronici la carica nucleare 

vale +Ze e sono presenti repulsioni tra 

gli elettroni.  

 

Tali repulsioni modificano la carica 

nucleare effettivamente sentita da ogni 

elettrone e quindi le energie degli orbitali 

rispetto all’atomo di idrogeno. 

La carica nucleare effettivamente sentita da un elettrone in un atomo si chiama 

carica nucleare efficace 



LIVELLI ENERGETICI IN ATOMI POLIATOMICI 

Le energie degli orbitali si 

differenziano ora anche al variare 

di l (ma non di ml!!!) 



PRINCIPIO di ESCLUSIONE di PAULI 

In un atomo non possone esistere due elettroni con tutti e quattro i numeri quantici 

uguali. Possono avere n, l ml uguali ma non ms. 

 

Cioè in un orbitale possono stare al massimo 2 elettroni, con spin però 

antiparallelo.   

Spin antiparalleli o appaiati. 

Pauli e Bohr 



CONFIGURAZIONE ELETTRONICA 

Elenco degli orbitali occupati in un atomo, nello stato fondamentale (si deve 

realizzare la configurazione ad energia più bassa possibile) 

N.B. La notazione!!! 

In un atomo gli elettroni del livello completo sono INERTI (non partecipano 

alle reazioni) perché legati più strettamente al nucleo. 



Regola di Hund: Se in un sottolivello (orbitali caratterizzati dallo stesso valore di n 

ed  l) è disponibile più di un orbitale da riempire, la situazione energeticamente più 

favorevole è quella rappresentata da elettroni a spin paralleli in orbitali differenti. 

Si nota come atomi dello 

stesso periodo hanno lo stesso 

CORE. 

 

Secondo periodo CORE [He] 

 

Terzo periodo CORE [Ne] 

 

Quarto periodo CORE [Ar] 



Esercizio 

 

 

Costruire la configurazione elettronica di tutti gli elementi del periodo III. 

 

Na, Mg, Al, Si, P, S, Cl; Ar 

RIEMPIMENTO ORBITALI d 

Dopo Ar gli orbitali 4s hanno energia minore rispetto ai 3d… 

Elementi di transizione 

hanno orbitali d 

parzialmente occupati. 



Dopo il Ca nella tavola periodica 

l’energia degli orbitali 3d diventa 

inferiore rispetto l’energia degli 

orbitali 4s.  

 

Questo fatto è di fondamentale 

importanza nella formazione di 

cationi dei metalli di transizione. 

La scala energetica degli orbitali risulta 

quindi la seguente 





DETERMINAZIONE DELLA CONFIGURAZIONE 

ELETTRONICA (con energia minima = stato 

fondamentale) 

Regole 

 

1) Aggiungere Z elettroni uno dopo l’altro secondo l’ordine stabilito, mettendo 

due elettroni al massimo in ogni orbitale. 

2) Se in un sottolivello è disponibile più di un orbitale, mettere gli elettroni in 

orbitali differenti con spin paralleli (elettroni che occupano orbitali differenti 

sono localizzati in regioni differenti e si respingono di meno) REGOLA di 

HUND. 

Eccezioni: Casi di particolare stabilità di 3d5 e 3d10 

 

 

Cr 

Cu 



Riempiti tutti gli orbitali 3d si riempiono gli orbitali 4p. 

Il Kr (ultimo elemento del periodo IV) ha un totale di 18 elettroni in orbitali 3d, 4s, 4p. 

Il periodo IV ha 18 elementi!!! 

Esercizio 

 

Costruire la configurazione elttronica degli elementi del periodo V 



Nel periodo VI si riempiono gli orbitali 6s fino all’elemento Ba, poi si iniziano a 

riempire gli orbitali 4f 

Gli elementi che riempiono gli orbitali 4f sono i lantanidi 

Itterbio 

 

 

Lutezio 

Dopo i 4f si riempiono i 5d e poi i 6p. 

 

 

 

Il Radon è l’ultimo elemento del periodo VI 





BLOCCO 

Si definisce blocco, l’ultimo sottolivello occupato da un atomo nello stato 

fondamentale. Il Calcio è del blocco s, il Titanio del blocco d, l’Arsenico del 

blocco p. 

Il numero quantico principale del guscio di valenza di un atomo individua 

automaticamente il periodo di appartenenza di un atomo nella tavola periodica. 

 

Es. 

 

Per Na, Ca, Se e Bi quale è il numero quantico principale per il guscio di valenza? 

 

 



CONFIGURAZIONI ELETTRONICHE degli IONI 

A partire dall’atomo neutro si tolgono 

elettroni fino al raggiungimento della 

carica positiva del catione nell’ordine: 

 

np, ns, (n-1)d con n guscio di 

valenza 

Anioni Cationi 

A partire dall’atomo neutro si 

aggiungono elettroni fino al 

raggiungimento della 

configurazione elettronica del gas 

nobile successivo: 

 
























