
Meccanica Quantistica 
ǒ 900 problemi di Hilbert a seguire Gödel (non completezza), teoria della 

relatività e meccanica quantistica 

ǒ Meccanica Quantistica (curiosità e rivoluzione) 

 

ǒ Dualismo onda particella (traiettoria -> probabilità) 

ǒ Principio di indeterminazione di Heisenberg (fluttuazioni energetiche nel 

vuoto, Hawking buchi neri, principio di conservazione dell'energia) 

ǒ Sistema -> sovrapposizone di stati diversi (misurazione ha effetti sul 

sistema, collasso della funzione d'onda, diverse interpretazioni) 

ǒ Entanglement quantistico 

ǒ Effetto tunnel 

ǒ Computazione quantistica, crittografia quantistica 

ǒ Tentativi Relatività + meccanica quantistica (Equazione di Dirac, etc...) 

 



Organizzazione gerarchica della 

materia 



Carbonio e complessità biologica 



STRUTTURA ATOMICA  

Agli inizi del 1900 (dopo la scoperta dellõelettrone) si 
pensava che le leggi della meccanica classica (Newton) 
potessero essere applicate con successo per la descrizione 
del moto degli elettroni attorno al nucleo.  
In realt¨, tramite lõapplicazione delle leggi della fisica 
classica un gran numero di risultati sperimentali non 
potevano essere riprodotti.  
Per questo nei primi 25 anni del 1900 venne formulata una 
nuova teoria, la teoria quantistica , in grado di spiegare sia i 
risultati precedentemente compresi sia i nuovi esperimenti.  
Tra i cambiamenti che portarono allo sviluppo di questa 
nuova teoria fu la scoperta che le particelle possiedono 
propriet¨ simili a quelle di unõonda e in questo senso la 
struttura elettronica degli atomi è strettamente legata alla 
natura delle onde elettromagnetiche  (luce e spettri atomici)      



Per poter descrivere la struttura elettronica degli atomi è 
quindi prima necessario considerare la natura delle 
radiazioni elettromagnetiche      

Natura ondulatoria della luce  

Una radiazione elettromagnetica, di cui la luce è un caso 
particolare, può essere considerata (Maxwell 1865) come un 
campo elettromagnetico oscillante che si propaga nello spazio      

Variazione del campo 
magnetico 

Variazione del 
campo elettrico  

Comportamento di 
unõonda      



Unõonda ¯ caratterizzata dalla lunghezza dõonda (l) e dalla 
frequenza  (n)      

La lunghezza dõonda l è la 
distanza tra due massimi 
adiacenti, mentre la 
frequenza n è il numero di 
lunghezze dõonda che passano 
per un punto fisso nellõunit¨ 
di tempo (1 secondo). Si può 
anche definire lõampiezza 
come spostamento massimo 
dellõonda  

Lõunit¨ di lunghezza dõonda ¯ il metro (m) o un suo sottomultiplo, 
ad esempio il nanometro (1nm=10 - 9 m) o angstrom (1Å= 10 - 10 m) 
nel caso della luce visibile.  
L'unità di frequenza è il s - 1 anche  noto come Hertz (Hz).  

Nel vuoto la radiazione elettromagnetica si propaga con la 
velocità della luce c (3,00x10 8 m/s) e vale la relazione:  

c= lÖn 



Esempio:  Qual'è la lunghezza d'onda di una luce con 
frequenza di 5,09x10 14 Hz?  

Esempio:  Qual'è la frequenza di una luce con lunghezza 
d'onda di 408 nm?  

c= lÖn nm 589m10 5,89  
 1/s 10 5,9

m/s10 3,00
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Dispersione della luce bianca in un prisma  

Due onde possono combinarsi in modo costruttivo e distruttivo  

Interferenza e diffrazione  

Onde in fase  Onde fuori fase  Onde in un liquido  

È noto che la luce solare può essere scomposta nei vari colori  



L'intero intervallo di lunghezze d'onda e frequenze delle 
radiazioni eletttromagnetiche è detto spettro 
elettromagnetico  e spazia dalle onde radio (1 - 1000 m) ai 
raggi g (10 - 11- 10 - 13 m).  
La luce visibile costituisce un piccolo intervallo di questo 
spettro da 4x10 - 7 m (violetto) a 7x10 - 7 m (rosso)  



Effetti quantici e fotoni  

La teoria elettromagnetica della luce spiega perfettamente tutti i 
fenomeni ottici come  la diffrazione tipici anche di altri comportamenti 
ondulatori (suono) ed era ben affermata alla fine del 1800.  
Tuttavia alcuni esperimenti all'inizio del '900 non potevano essere 
correttamente interpretati se non postulando che la luce avesse anche 
proprietà corpuscolari.  

Quantizzazione dell'energia di Planck  

Un solido scaldato ad alte temperature diventa rovente ed 
emette luce nel visibile, inizialmente rossa e poi bianca a 
temperature maggiori.  



La dipendenza dell'intensità della radiazione emessa in 
funzione  di  l non poteva essere spiegata con la fisica 
classica ed in particolare con la teoria ondulatoria della 
luce che prevedeva un aumento continuo dellõintensit¨ a 
basse lunghezze dõonda.   



Planck (1900) riuscì a spiegare questo fenomeno ipotizzando che 
gli atomi del solido vibrano con la stessa frequenza n della 
radiazione emessa e che ogni atomo che vibra può avere solo 
energie multiple di una certa quantità h· n  

E= nhn           n=1,2,3,......  

in cui  h è la costante di Planck  

h=6,63 x 10 - 34 J s    
Le uniche energie di un atomo che vibra possono dunque essere:  

hn, 2h n,  3hn,  ......      
I numeri n che determinano le energie sono detti numeri quantici  

In tali casi si dice che l'energia è quantizzata  cioè può assumere 
solo certi valori determinati e non valori intermedi. Questa 
situazione è molto diversa dalla fisica classica in cui un atomo di 
massa m può assumere qualsiasi valore di energia cinetica 
variando con continuità la velocità v  

    mv 
2

1 2=Ek
v qualsiasi  Ek qualsiasi valore  



Effetto  fotoelettrico  

Quando la superficie di un metallo è esposta ad una 
radiazione elettromagnetica si ha espulsione di un elettrone. 
Gli elettroni sono espulsi solo se la luce ha una frequenza 
maggiore di un certo valore di soglia E 0 caratteristico del 
particolare metallo. Inoltre anche se la frequenza raggiunge 
il valore di soglia all'aumentare dell'intensità della luce 
utilizzata la velocità degli elettroni espulsi non aumenta, 
aumenta solo il loro numero.  

Questo fenomeno non era spiegabile con 
la fisica classica secondo cui l'energia di 
una radiazione elettromagnetica dipende 
solo dall'ampiezza dell'onda e non dalla 
frequenza  

E  ́(Ampiezza)2  ́intensità 

Solo se n > n0 



Einstein (1905) postulò che la luce consisteva di particelle 

chiamate fotoni  che possedevano energia:  

 E= hn      

Un singolo elettrone poteva essere espulso dal metallo quando 
veniva colpito da un singolo fotone con energia sufficiente per 
vincere la forza di attrazione del metallo. Per strappare un 
elettrone a un metallo occorre unõenergia E0 detta funzione 
lavoro.Se h n è maggiore di E 0 lõelettrone ha energia cinetica:  

Questo illustra il dualismo onda- particella  della luce che si 
comporta come onda nei fenomeni macroscopici  ottici 
(diffrazione) e come particella nei fenomeni microscopici  
(interazione con gli elettroni).  

Quando il fotone colpisce il metallo la sua energia hn  è assorbita 
dallõelettrone e il fotone cessa di esistere come particella. 

 Energia cinetica degli elettroni espulsi   ½mv2= hn - E0  



Esempio : Calcolare l'energia di un fotone di luce rossa con 
lunghezza d'onda   l= 671 nm  

La frequenza di tale luce è:  
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 E= hn = 6,63·10 - 34 J·s x 4,47·10 14 s- 1= 2,96·10 - 19 J   



Esempio : Che lunghezza dõonda minima deve avere una luce per 
strappare elettroni a un metallo con funzione lavoro 1,0·10 - 19 J   

La frequenza di tale luce dovrà essere tale che h n=E0 
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TEORIA DI BOHR DELLõATOMO DI IDROGENO 

Secondo il modello nucleare di Rutherford lõatomo ¯ formato 
da un nucleo con carica positiva attorno al quale si muovono 
gli elettroni.  
Nel caso pi½ semplice, lõidrogeno, si ha un elettrone che si 
muove attorno ad un protone.  
Tale modello pose subito un grosso dilemma: secondo la 
fisica classica una particella carica che orbita attorno ad un 
centro deve perdere continuamente energia e seguire 
unõorbita a spirale che lo porta sul nucleo. 

+ 

nucleo 

orbita  

elettrone  

- 



Ogni eventuale teoria atomica doveva inoltre spiegare il fenomeno 
degli spettri a righe  degli atomi  
 Abbiamo prima visto che un 
solido riscaldato ad alta 
temperatura emette luce in un 
ampio spettro di lunghezze 
dõonda. Tale fenomeno 
costituisce un esempio di spettro 
continuo cioè uno spettro 
contenente tutte le lunghezze 
dõonda anche se con diverse 
intensità  

Per separare le 
varie lunghezze 
dõonda si pu¸ 
ricorrere ad un 
prisma 

luce bianca  

lezioni/039_FlameTestsMet.MOV


Alla fine dellõ800 si era invece osservato che la luce emessa da 
gas riscaldati ad alta temperatura o attraverso i quali era 
fatta passare una scarica elettrica da origine ad uno spettro a 
righe in cui sono presenti solo certe specifiche lunghezze dõonda 

luce emessa 

spettro a righe: sono 
presenti solo alcune 
lunghezze dõonda 

scarica 
elettrica  
in un gas 



Nel caso dellôatomo di idrogeno lo spettro ¯ particolarmente semplice 

e Balmer trov¸ che le lunghezze dôonda osservate potevano essere 

espresse con la seguente formula  

 

1/l=1,097³107 (1/22-1/n2)  m-1         n=3,4,5,6,7,.. 

 

Ad esempio per n=3 si calcola l=656 nm, e così via.  

365 nm 432 nm 486 nm 656 nm 



TEORIA DI BOHR DELLõATOMO DI IDROGENO (1913) 

Bohr riuscì a spiegare la stabilità dell'atomo di idrogeno e il 
suo spettro a righe con una teoria basata sui seguenti 
postulati  
 
1. Un elettrone in un atomo può avere solo valori specifici 
dell'energia noti come livelli energetici . Tale idea è ripresa 
dalla quantizzazione dell'energia di Planck. Sulla base di 
considerazioni elettrostatiche egli derivò inoltre la seguente 
formula per i livelli energetici dell'elettrone nell'atomo di 
idrogeno:  

in cui RH= 2,18 x 10 - 18 J è nota come costante di Rydberg  
e n come numero quantico principale  

  ......... 3, 2, 1,n                  
n

R
E

2

H =-=



2. Un elettrone in un atomo può cambiare energia solo saltando 
da un livello energetico ad un altro, subendo quelle che sono 
note come  transizioni. In seguito ad una transizione da un 
livello di energia dell'atomo più alto (E i iniziale) ad uno più 
basso (E f  finale) si ha emissione di luce con una frequenza tale 
che il fotone emesso ha energia pari alla differenza fra i due 
livelli energetici.  

Ei 

Ef  

hn 

Per la conservazione dell'energia si ha:  
 
               Ef + hn = E i  

                      hn =Ei  -  Ef  

 

h

EE
ɜ fi -=



Con questo modello Bohr riuscì a riprodurre la formula di 
Balmer e a generalizzarla.    

Dal primo postulato si ha infatti:  

da cui  

Ricordando poi che  

Si ricava  

che è proprio la costante che compare nell'equazione di Balmer  
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Nella formula di Balmer  n f e quindi le corrispondenti lunghezze 
d'onda sono associate alle transizioni da tutti i livelli n i > 2 al 
livello  n f =2. Per n f 2̧ si hanno altre serie di lunghezze d'onda 
che sono poi state osservate sperimentalmente..  
 
Spettri di emissione:  

nf =2  Balmer     visibile  
nf =1  Lyman   ultravoletto  
nf =3  Paschen  infrarosso  



La teoria di Bohr contempla non solo l'emissione ma anche 
l' assorbimento  di luce.  
Questo fenomeno consiste nell'assorbimento di un fotone da 
parte di un elettrone in un livello  energetico  più basso e ne 
provoca la transizione ad un livello energetico più alto  

Si ha ancora:  
               Ei + hn = E f              hn =Ef  ð Ei 

 

Normalmente l'elettrone di un atomo di idrogeno esiste nel 
livello più basso n=1 detto anche livello o stato fondamentale . 
I livelli di energia superiore sono detti livelli eccitati .  

Ef  

Ei 

hn 



Abbiamo visto che per passare ad un livello eccitato 
l'elettrone deve assorbire un fotone di energia h l  
appropriata.  
 
Tale eccitazione può anche avvenire tramite l'assorbimento 
di energia cinetica ad esempio in seguito all'urto di di atomi. 
E' questo fenomeno che permette di osservare l'emissione di 
luce da parte di idrogeno ad alta temperatura.  

n=1 

n=2 

n=3 

n=¤ 

n=1 

n=2 

n=3 

n=¤ 

hn 

Riscaldamento Emissione 



Nel modello dellõatomo di idrogeno di Bohr lõorbita 
dellõelettrone ¯ quantizzata. 

 



MECCANICA QUANTISTICA  

La teoria di Bohr, tra l'altro, prevedeva anche che 
l'elettrone avesse un'orbita circolare  con un raggio che 
poteva essere calcolato per ogni livello energetico, cioè per 
ogni n.  
Sebbene la teoria di Bohr riuscisse a spiegare con successo 
vari aspetti sperimentali dell'atomo di idrogeno, essa era 
molto specifica e  non poteva essere generalizzata al caso di 
atomi con più elettroni.  

Le idee correnti sulla struttura atomica si basano sulla 
meccanica quantistica, una teoria che sostituisce la 
meccanica classica nel caso di particelle microscopiche e 
tiene conto della loro natura ondulatoria.  



Relazione di De Broglie  (1923)  

Abbiamo visto come la luce non ha solo proprietà di un'onda ma 
anche quelle di una particella (nei fenomeni microscopici), il 
fotone, energia E= h n    
De Broglie propose anche che le particelle di materia potessero 
manifestare proprietà ondulatorie. In particolare sulla base di 
analogie con la luce postulò che una particella di massa m e 
velocità v ha una lunghezza d'onda associata  

Si noti che per una particella macroscopica la lunghezza 
d'onda associata ha un valore così piccolo da non permettere 
di osservare alcuna proprietà ondulatoria  

Un'onda circolare attorno al 
nucleo contiene un numero 
intero di lunghezze d'onda.  

mv

h
ɚ =



Ad esempio un oggetto di 1 Kg che si muove alla velocità di 1 
m/s ha una lunghezza d'onda:  

che è veramente trascurabile  

D'altro canto un elettrone (massa 9,11·10 - 31 Kg) che viaggia ad 
una velocità di 4,19·10 6 m/s (velocità ottenuta per un elettrone 
accelerato da una differenza di potenziale di 50 V) ha una 
lunghezza d'onda:  

che è dell'ordine di grandezza delle dimensioni atomiche  
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Di conseguenza è stato possibile osservare fenomeni di 
diffrazione di un fascio di elettroni da parte di un cristallo, 
proprio come per i raggi X (Compton) che sono classicamente 
descritti come onde con lunghezze d'onda dell'ordine 
dell'angstrom (1927 Davisson  e Germer, Thomson).  



Esiste  una limitazione  sulla determinazione  simultanea  della  
posizione e della  velocità  di tali  particelle : in altre  parole non è 
possibile  conoscere con esattezza  sia la posizione che la 
velocità  della  particella  (no traiettoria )  

In particolare  Heisenberg derivò l'omonimo principio di 
indeterminazione secondo il quale il prodotto dell'incertezza sulla 
posizione  e di quella sulla quantità di moto (massa x velocità) di 
una particella è maggiore o uguale alla costante di Planck divisa 
per 4 p 

In cui Dx è l'incertezza sulla coordinata x della particella,  
Dvx quella sulla velocità nella direzione x e m la sua massa.  

4ˊ

h
)v x)(m( x ²DD

Principio di indeterminazione di Heisenberg (1927)  



Per una particella macroscopica (m grande)  le  incertezze 
sono piccole e del tutto trascurabili. Per una particella 
microscopica (m piccola) le incertezze diventano significative 
(l'incertezza sulla posizione dell'elettrone è circa uguale alla 
grandezza dell'atomo) e fanno perdere significato  al 
concetto  di  traiettoria.  
Conoscere la traiettoria di una particella vuol dire conoscere 
le coordinate (x, y,z) in ogni istante successivo, cioè x(t), 
y(t) e z(t).  
Questo però è proibito dal principio di indeterminazione di 
Heisenberg perchè corrisponderebbe a conoscere 
esattamente posizione e velocità, dx(t)/dt è la velocità v x, 
della particella. Questo principio dunque pone un limite alla 
determinazione simultanea di posizione e velocità di un 
elettrone.  

4ˊ

h
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Funzioni d'onda  

Schr ödinger formulò nel 1926 una teoria nota come 
meccanica quantistica o meccanica ondulatoria  che 
permette di descrivere matematicamente le proprietà 
ondulatorie delle particelle microscopiche ed in 
particolare dell'elettrone.  
In particolare la meccanica quantistica cambia il modo 
stesso di concepire il moto delle particelle che è basato 
sulla meccanica classica e sul concetto di traiettoria.  
 Invece di una traiettoria, Schr ödinger associò 
all'elettrone una funzione (complessa)  detta funzione 
d'onda  Y(x,y,z)  tale che il suo quadrato | Y(x,y,z)| 2 dà  
la probabilità di trovare la particella nel punto dello 
spazio di coordinate (x,y,z).  
 
 



Quindi alla visione deterministica della meccanica classica ð 
posizione esatta della particella ad ogni istante t ð si 
sostituisce la visione statistica della meccanica quantistica ð 
probabilità di trovare la particella in un punto dello spazio.  
Sulla base di analogie con il moto delle onde Schr ödinger 
ricavò l'equazione fondamentale della meccanica quantistica, 
nota come equazione di Schr ödinger. Tale equazione è 
matematicamente complicata ma le proprietà delle sue soluzioni 
ð le funzioni dõonda ð hanno notevoli implicazioni in fisica e in 
chimica.  

Si possono infatti ricavare delle altre informazioni dalla 
funzione d'onda:  
1) può dipendere dal tempo oppure no (in tal caso stati 
stazionari con valori discreti dell'energia a cui corrispondono 
stati stabili)  
2)  ci sono delle regioni nello spazio in cui la funzione d'onda 
è nulla  
3)  è più generale della meccanica classica e la contiene 
come limite  
 



Orbitali atomici e numeri quantici  

In accordo con la meccanica quantistica ogni elettrone in un 
atomo è descritto da una funzione d'onda Y(x,y,z)  che dà la 
probabilità di trovare l'elettrone nei vari punti nello spazio.  

Una funzione d'onda di un elettrone in un atomo è chiamata 
orbitale atomico  e può essere descritto qualitativamente 
come la regione dello spazio  dove è maggiore la probabilità 
di trovare l'elettrone.  

 Y(x,y,z ) è una funzione  dõonda che descrive  la 
particella . 



Un orbitale atomico è definito da tre numeri quantici 
(n, ?, m ? ). I valori di questi tre parametri si ottengono 
risolvendo l'equazione  di Schr ödinger per lõatomo. 

L'elettrone è poi caratterizzato da un quarto numero 
quantico  ms legato al moto di spin dell'elettrone 
(rotazione attorno all'asse)  

Come tutte le funzioni matematiche, le funzioni dõonda 
atomiche, cioè gli orbitali atomici, contengono parametri 
che ne determinano le caratteristiche detti numeri 
quantici.  



Numero quantico principale  n: determina l'energia 
dell'elettrone e può assumere qualsiasi valore intero positivo:  

E -́  1/n 2               n = 1, 2, 3 ....  
Più grande  è n maggiore è l'energia  

Per gli atomi monoelettronici  (H, He +, Li 2+) l'energia dipende 
solo da n, per atomi polielettronici  dipende anche dal numero 
quantico ?.   
Il numero quantico n determina anche la dimensione 
dell'orbitale: più grande è n più grande è l'orbitale.  

Orbitali con lo stesso numero quantico n si dice che 
appartengono allo stesso strato elettronico .  
Gli strati elettronici sono  designati con le seguenti lettere.  
 
   Strato         K        L         M         N    
      n            1        2         3          4  



Numero quantico del momento angolare  ?: è detto anche 
numero quantico azimutale e distingue la forma di orbitali 
con lo stesso n.  
Per ogni dato n può assumere tutti i valori interi compresi 
tra 0 e  n - 1 

        n=3        n - 1=3 - 1=2         ?=0,1,2  

Ad esempio nello strato M con n=3 si possono avere tre tipi 

di orbitali distinti dai valori di ?  

       ? = 0,1,2,3,.....,n - 1 

ciascuno dei quali ha una diversa forma cioè una diversa 
distribuzione di probabilità nello spazio  

I diversi orbitali sono indicati con le seguenti lettere:  
  
lettera     s     p      d       f      g  

   ?        0     1      2       3      4  



Gli orbitali vengono indicati scrivendo prima il numero principale n 
(1,2,3,....) e poi la lettera corrispondente al numero quantico ? (s, p, 
d, f, ....).  
Orbitali aventi lo stesso n e diverso ? si dice che appartengono allo 
stesso sottostrato  o stesso sottolivello . Esempi:  

Per n=1 si può avere     ?=0       cioè l'orbitale  1s 
 

Per n=2 si può avere     ?=0       cioè l'orbitale  2s 

                            ?=1       cioè l'orbitale  2p 
 

Per n=3 si può avere     ?=0       cioè l'orbitale  3s 

                            ?=1       cioè l'orbitale  3p 

                      ?=2       cioè l'orbitale  3d 
 

Per n=4 si può avere     ?=0       cioè l'orbitale  4s 

                            ?=1       cioè l'orbitale  4p 

                      ?=2       cioè l'orbitale  4d  

                            ?=3       cioè l'orbitale  4f  



Numero quantico del momento magnetico  m?: determina 

l'orientamento spaziale di orbitali con n e ? definiti, cioè con 
dimensione e forma definite.  
 

Per ogni dato ? m? può assumere tutti i valori interi compresi 

tra -? e  +?, cioè  

 m?= -?, -?+1,....,0,1, ....., ?- 1,? 

Ad esempio  

   ?=0       s          m?=0                      1 orbitale s  

   ?=1       p       m?=- 1,0,+1                 3 orbitali  p  

   ?=2       d     m?=- 2, - 1,0,+1,+2            5 orbitali  d  

   ?=3       f    m?=- 3, - 2, - 1,0,+1,+2,+3      7 orbitali  f  

Orbitali con lo stesso ? ma diverso m? hanno la stessa forma 
ma diversa orientazione nello spazio.  

Per un dato ? sono possibili 2 ?+1 orientazioni diverse   



Numero quantico di spin  ms: determina le due possibili 
orientazioni  dell'asse di spin di un elettrone e può assumere i 
valori m s=+1/2 e m s=- 1/2  
Un elettrone si comporta come la terra ruotando intorno ad 
un asse e il valore di m s determina il verso di rotazione.  

Problema: Determinare quale dei seguenti gruppi di numeri 
quantici è possibile per un elettrone in un atomo  

 n=1   ?=1     m ?=0      m s=+1/2                     NO 

n=3   ?=1    m ?=- 2     m s=- 1/2                     

SI  

NO 

n=2   ?=1    m ?=0      m s=+1/2                     

n=2   ?=0    m ?=0      m s=+1                     NO 
n=0   ?=1    m ?=0      m s=- 1/2                     NO 
n=2   ?=3    m ?=0      m s=- 1/2                     NO 

n=3   ?=2    m ?=2      m s=0                     NO 



Forma degli orbitali molecolari  

Gli orbitali s hanno forma sferica cioè la probabilità di 
trovare l'elettrone è uguale in tutte le direzioni dello spazio  
attorno al nucleo.  

La probabilità di trovare l'elettrone 1s ad una distanza r dal 
nucleo è massima per r=0 e diminuisce all'aumentare di r  
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Distribuzione radiale di probabilità  



1) Si riporta la probabilità 
di trovare l'elettrone 
con una punteggiatura 
tanto più fitta quanto 
maggiore è il valore della 
probabilità  

 
 
 
2) Si riporta la superficie 

che racchiude un certo 
valore (ad  esempio il 
99%) della probabilità di 
trovare l'elettrone.  

Vi sono vari modi di rappresentare un orbitale:  



Per orbitali di tipo 1s, 2s, 3s,.. la forma è sempre sferica ma 
le dimensioni della sfera aumentano con n, cioè l'orbitale 2s è 
pi½ grande dellõorbitale 1s, il 3s ¯ pi½ grande del 2s, ecc.. 



1s 2s 2p 

3s 3p 3d 

Distribuzioni radiali di probabilità per vari orbitali  
 

Il massimo più esterno determina le dimensioni. Confronta 
con le forme degli orbitali 1s, 2s e 3s:  



Vi sono tre orbitali p, tutti con la stessa forma base 
costituita da due lobi posti sulla stessa linea, uno sopra e uno 
sotto  il nucleo.  
Questi tre orbitali sono distinti dalla loro orientazione ed 
indicati come p x, p y e  p z  a seconda che la linea dei lobi sia 
diretta lungo gli assi x, y, z  
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Vi sono cinque orbitali d che hanno le seguenti forme:  

Orbitali p 



Riassumendo 



Spin elettronico  

Per spiegare completamente le proprietà atomiche è necessario 
associare all'elettrone il numero quantico di spin  ms  che 
determina i due possibili orientamenti dell'asse di rotazione 
dell'elettrone corrispondenti a m s=+1/2 e - 1/2.  
L'elettrone si comporta come se fosse una sfera carica in 
rotazione  ed in conseguenza di ciò si comporta come un dipolo 
magnetico (di fatto un piccolo magnete) nella direzione 
dell'asse magnetico e con verso determinato con la regola 
della mano destra.  

A causa di restrizioni 
quantiche sono possibili 
solo due direzioni del 
momento magnetico 
corrispondenti ai 
numeri quantici di spin 
ms=+1/2 e - 1/2.  


