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La Struttura degli Atomi

• Perché gli atomi si combinano per formare 

composti?

• Perché differenti elementi presentano differenti 

proprietà?

• Perché possono essere gassosi, liquidi, solidi, metalli 

o non-metalli?

• Perché gruppi di elementi hanno proprietà simili e 

formano composti con formule analoghe?

• Le conoscenze moderne della scienza ci permettono 

di rispondere a queste domande e altro.
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PARTICELLE FONDAMENTALI

Gli atomi e quindi tutta la ,materia sono 

costituiti principalmente da tre 

particelle fondamentali :

• elettroni 

• protoni

• neutroni
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LA SCOPERTA DEGI ELETTRONI

Le prime evidenze dell’esistenza dell’elettrone vengono dai 

processi di passaggio di corrente elettrica nelle soluzioni. 

(~1870)

L’esperimento più convincente dell’esistenza degli elettroni fu 

fornito dai tubi a raggi catodici.( ~1910)

I raggi viaggiano in linea retta verso l’anodo. Un oggetto 

interposto nel percorso crea una zona d’ombra indicando un 

movimento in linea retta.

Sono caricati negativamente.
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La natura dei raggi catodici.
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J.J. Thomson  li chiamò elettroni e calcolò il rapporto e/m.

Il valore attuale  è   e/m = 1.75882 x 108  coulomb (C) / g.

Questo valore non dipende dal tipo di gas, né dai materiali 

usati per il catodo ( - ) e anodo ( + ). 

Costanti dell’ elettrone
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L’esperimento delle gocce d’olio di Millikan.

Nel 1909 R. Millikan con l’esperimento della “goccia d’olio” 

determinò la carica dell’elettrone.

La carica risultò essere 1.60218 x 10-19 coulomb. E da questo 

si determinò la massa dell’elettrone

m =  9.10940 x 10-28 g
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In concomitanza con la produzione di elettroni si osservò pure 

un flusso di particelle a carica positiva. Questi ioni positivi 

sono prodotti dal processo

Atomo                  catione+ +  e-

Si ottennero differenti rapporti e/m . La coincidenza di e/m

minima aiutò a concepire l’esistenza di una carica unitaria 

positiva che fu chiamata protone. Questa carica è esattamente 

uguale a quella dell’elettrone ma di segno opposto.

RAGGI   CANALI   E   PROTONI
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Un tubo a raggi catodici con il catodo perforato.

Un tubo a raggi catodici con il catodo perforato.
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J.J. Thomson diceva che l’atomo era costituito da regioni di 

carica negativa e positiva.

Rutherford definì l’atomo come formato da piccolissimi 

nuclei molto densi e a carica positiva e circondati da  nuvole 

di elettroni poste a distanze relativamente grandi dai nuclei.

L’ esperimento di Rutherford consisteva in una sorgente 

radioattiva per produrre particelle  ( He++)   che incidevano 

su una lamina d’ oro. Le deviazioni delle particelle  erano 

rivelate da uno schermo di scintillazione.

RUTHERFORD E L’ATOMO NUCLEARE
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Esperimento 

di Rutherford.
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Interpretazione 

dell’esperimento

di Rutherford.
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Dopo l’esperimento di Rutherford , J. Moseley condusse una 

serie di esperimenti con i raggi X. Dai risultati sperimentali 

ottenuti concluse che : 

Ogni elemento differisce dall’elemento che lo precede per 

avere una carica positiva in più nel nucleo.

Così fu possibile disporre gli elementi, nella tavola periodica, 

in ordine di carica nucleare crescente.

Quindi si sa che un atomo neutro di un elemento contiene un 

numero intero di protoni nel nucleo, uguale esattamente al 

numero di elettroni fuori dal nucleo.

Il numero Atomico
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Generazione di raggi X con un fascio di 

elettroni ad elevata energia.
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I neutroni

Il neutrone fu scoperto nel 1932. Si sono 

osservati durante un esperimento di 

bombardamento di atomi di berilio con 

particelle  ad elevata energia.

In tutti i nuclei degli atomi insieme ai protoni si trovano 

anche i neutroni, ad eccezione dell’idrogeno 1H .

Le dimensioni dei nuclei sono dell’ordine di 10-5 nanometri 

(nm) mentre il diametro degli atomi è dell’ordine di 10-1 nm.
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Quasi tutti gli elementi sono costituiti da atomi di diversa 

massa, chiamati isotopi.

Gli isotopi di un dato elemento contengono lo stesso 

numero di protoni ed elettroni, ma un numero differente 

di neutroni.

Gli isotopi sono atomi dello stesso elemento aventi  

differenti masse, in quanto contengono lo stesso numero di 

protoni ma differente numero di neutroni.

Il numero di massa e gli isotopi
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Abbondanza isotopi naturali
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Lo spettrometro di massa.
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La struttura elettronica degli atomi

Il modello dell’atomo di Rutherford pur spiegando 

alcune caratteristiche dell’atomo non rispondeva ad 

alcune domande.

•Perché elementi diversi hanno proprietà chimiche 

diverse?

•Perché esistono i legami chimici?

•Perché ogni elemento forma composti chimici                             

caratteristici?

•Perché atomi diversi emettono ed assorbono luce solo 

di ben precisi colori?
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La radiazione elettromagnetica

Frequenza              :  “nu”  è il numero di 

oscillazioni nell’unità di tempo (Hertz).

Lunghezza d’onda:  “lambda” la distanza tra due punti identici  

di    una stessa onda. ( unità di lunghezza)

h                             : costante di Planck

 = velocità di propagazione dell’onda 

 =  c (velocità della luce) ;  c = 3.00 x 108 m/s

E = h (quanto di luce chiamato fotone )
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Lunghezza d’ onda e frequenza di una onda.



21

Dispersione della luce visibile in un prisma.
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Spettro atomico di alcuni elementi
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Spettro atomico dell’ idrogeno.

Quando si fa passare una corrente elettrica attraverso idrogeno 

gassoso a bassa pressione, si ottiene uno spettro con diverse linee.

Queste linee furono studiate ed alla fine del XIX secolo J. Balmer 

e J. Rydberg dimostrarono che le lunghezze d’onda 

corrispondenti alle diverse linee dello spettro dell’idrogeno sono 

descritte dall’ equazione :
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Postulati di Bohr

1. All’elettrone che si muove intorno al nucleo sono permessi solo 

alcuni stati stazionari che corrispondono a un determinato stato di 

energia.

2. L’atomo che si trova in uno stato stazionario non emette energia. 

Quando l’elettrone viene portato a uno stato eccitato superiore, 

dopo breve tempo ritorna allo stato iniziale emettendo un quanto 

di energia pari a  h.

3. L’elettrone si muove in una orbita circolare intorno al nucleo.

4. Gli stati permessi di moto degli elettroni sono caratterizzati da un 

momento angolare dell’elettrone che sia un multiplo intero di h/2.

(mv)r = n h/2

n: numero quantico principale.

SPETTRI ATOMICI E ATOMO DI BOHR
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Nel 1913 Neils Bohr fornì una spiegazione teorica all’equazione 

di Balmer-Rydberg.

•Le orbite intorno al nucleo dell’atomo di idrogeno sono 

circolari.

•L’energia dell’elettrone è quantizzata.

•Gli elettroni possono muoversi solo secondo orbite fisse e 

quindi possono assorbire o emettere energia secondo quantità 

discrete.

La teoria di Bohr spiegava con chiarezza gli spettri dell’idrogeno 

e delle specie ionizzate con un solo elettrone. Non era applicabile 

a sistemi con più di un elettrone. Nel 1916   Sommerfield ipotizzò 

orbite ellittiche.  

Il fallimento della meccanica classica nello spiegare il 

comportamento degli elettroni nell’ atomo diede origine alla 

meccanica quantistica.

Teoria di Bohr
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L’ atomo di 

idrogeno
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Gli elettroni negli atomi si comportano più come onde che 

come particelle. Quindi non seguono realmente un percorso 

di orbita intorno al nucleo dell’atomo.

La meccanica quantistica è basata sulle proprietà 

ondulatorie della materia e descrive molto meglio le 

particelle piccolissime come gli elettroni.

Principio di indeterminazione di Heisemberg : è impossibile 

determinare simultaneamente con precisione la quantità di 

moto ( mv )  e la posizione di un elettrone o qualsiasi particella 

piccolissima.

La visione quantomeccanica dell’atomo
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In base a questi principi si possono elencare i seguenti concetti della 

meccanica quantistica.

1. Gli atomi e le molecole possono esistere solo in certi stati energetici. 

Quando un atomo passa da uno stato ad un altro deve emettere o 

assorbire una data quantità di energia e questa energia è quantizzata. 

2. L’ energia persa o guadagnata da un atomo quando passa da un 

livello energetico superiore a uno inferiore o viceversa è uguale 

all’energia di un fotone emesso o assorbito durante la transizione.

I livelli energetici permessi per gli atomi e le molecole possono essere 

descritti da un insieme di numeri definiti  numeri quantici.

hE 
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Le soluzioni all’equazioni di Schrödinger e di Dirac per l’atomo di idrogeno 

sono funzioni d’onda , che descrivono gli stati possibili per il singolo 

elettrone dell’idrogeno.

Ognuno di questi stati energetici è caratterizzato da quattro numeri quantici.

Possiamo utilizzare questi numeri quantici pure per descrivere la disposizione 

degli elettroni in tutti gli altri atomi.

I numeri quantici hanno un importante ruolo nell’ indicare i livelli di energia 

degli elettroni e la forma degli orbitali che a loro volta descrivono la 

distribuzione degli orbitali nello spazio.

Un orbitale atomico è una regione di spazio nella quale 

esiste una elevata probabilità di trovare un elettrone.

I  NUMERI  QUANTICI
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1. Numero quantico principale n, definisce il livello di energia, o guscio 

che l’elettrone può occupare.

n = 1, 2, 3, 4, ….

2. Numero quantico secondario ( o di momento angolare ), l , descrive 

la forma della regione di spazio che un elettrone può occupare.       

All’ interno di un determinato guscio, n, sono possibili differenti 

sottolivelli di energia, a ciascuno dei quali corrisponde una forma 

caratteristica. Il numero quantico secondario determina un 

sottolivello ed una forma specifica dell’ orbitale atomico che l’ 

elettrone può occupare.

l =  0,  1,  2,  3, … , (n-1)                                                               

.      s    p  d   f

3. Numero quantico magnetico, ml indica uno specifico orbitale 

all’interno del sottolivello. Gli orbitali di un determinato sottolivello 

differiscono per la loro orientazione nello spazio, non per la loro 

energia.                                                                                                                 

ml = (- l ), … , 0, … , (+ l )

4. Numero quantico di spin.   ms =  (+½ o -½)

Definizione e intervallo di valori dei “numeri quantici”
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Valori consentiti dei numeri quantici

1
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Come distribuire gli elettroni intorno al nucleo di 

un determinato elemento:

1. Per ogni atomo neutro si deve sistemare un numero di 

elettroni pari al numero di protoni presenti nel nucleo.

2. Ogni elettrone occupa un orbitale atomico definito dai tre 

numeri quantici n, l, ml .  Ogni orbitale può ospitare due 

elettroni.

Per ogni soluzione all’equazione di Schrödinger possiamo calcolare la 

densità di probabilità dell’ elettrone per ogni punto dello spazio intorno 

al nucleo dell’ atomo. Questa è la probabilità di trovare un elettrone in 

quel punto. Questa densità elettronica è proporzionale a r22, dove r è 

la distanza dal nucleo.

Orbitali  Atomici
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Nuvola elettronica attorno ad un nucleo atomico.
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Diagrammi della distribuzione della densità elettronica associata a 

orbitali s.
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Tre rappresentazioni della forma di un orbitale p.
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Le orientazioni relative di un insieme di 

orbitali p.
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Orientazione spaziale degli orbitali d.
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Carattere direzionale 

relativo degli orbitali. 
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La distribuzione degli elettroni intorno al nucleo , di un dato 

elemento, nel suo stato di minima energia è chiamata 

configurazione elettronica nel suo stato fondamentale.

Per descrivere la configurazione elettronica dello stato 

fondamentale utilizzeremo il principio Aufbau

Ogni atomo si “costruisce”:

1. Inserendo un numero appropriato di protoni e neutroni nel 

nucleo come specificato dal numero atomico e dal numero di 

massa.

2. Inserendo il numero necessario di elettroni negli orbitali in 

modo che si abbia la minima energia totale possibile.

Configurazioni Elettroniche
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L’energia dell’ orbitale cresce con l’aumentare del numero quantico n. 

Per un dato valore di n, l’energia cresce con il crescere del valore di l.

Un dato orbitale è totalmente identificato dai valori di n, l, ml. Due 

elettroni possono occupare lo stesso orbitale solo se hanno il valore di ms

opposto.

Questa regola è chiamata principio di esclusione di Pauling.

Principio di esclusione di Pauling
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Il comune ordine di riempimento degli orbitali 

di un  atomo.
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Un aiuto per ricordare l’ordine consueto di 

riempimento degli orbitali atomici.
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Riempimento  dei livelli energetici di un atomo nello stato fondamentale
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LA TAVOLA PERIODICA E LE CONFIGURAZIONI  ELETTRONICHE
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I blocchi s, p, d ed f della Tavola Periodica


