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Le leggi fondamentali della chimica 
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Legge di Gay-Lussac o legge delle proporzioni semplici in volume (180’8) 
 

 

 

 

 

 

 

 

Legge di Avogadro 

 

Volumi uguali di gas diversi, a parità di temperatura e di pressione, 

contengono lo stesso numero di molecole. 
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L’atomo  di  Dalton 
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Biografia  di  John  Dalton 
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L’atomo di Thomson (1901) 
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L’atomo  di  Rutherford 
 

 

Nel 1908  Rutherford aveva dimostrato che una particella α  è un atomo di elio privato dei due suoi 

elettroni. Se spariamo una particella α  verso il centro di un atomo di si osserva che la sua traiettoria 

è del tipo indicato nella Fig.(2)  e non nel tipo indicato nella Fig.(1) . 
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Fig.(1)  Deviazione prevista 

dall’atomo di Thomson 

 
Fig.(2)  Deviazione 

osservata 

 
L’atomo di Rutherford appare come 

una sfera quasi completamente vuota. 
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L’esperimento di Rutherford: le particelle α  

emesse dalla sostanza radioattiva interagiscono con 

gli atomi della lamina posta come bersaglio. 

 
Particelle α  incidenti su un atomo secondo il 

modello Rutherford: sono maggiormente 

deviate quelle che passano più vicine al 

nucleo positivo, giustificando così i diversi 

angoli di deflessione che si registrano 

sperimentalmente. 
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Le prime 5 possibili orbite per 

l’atomo di idrogeno. E’ rappresentata 

una parte delle righe spettrali 

dell’atomo di idrogeno corrispondenti 

alle serie: •  di Lyman  

nell’ultravioletto (n = 1 ) •  di 

Balmer  nel visibile ( n = 2 ) •  di 

Paschen  (n = 3 ) 
 

 

 
Corrispondenza tra righe spettrali e salti di livello energetico 
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Rappresentazione di alcune 

orbite stazionarie e di alcune 

transizioni dell’atomo di 

idrogeno 

 

Diagramma dei livelli 

energetici dell’atomo di 

idrogeno. Sono indicate le 

transizioni che danno origine 

ad alcune delle righe spettrali 

appartenenti alle serie spettrali 

di Lyman , Balmer  e 

Paschen  
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L’atomo di Bohr e la discontinuità dell’energia  

 

 

⋅ ⋅-34h = 6,625 10 J s =costante di Planck    fE =energia dello stato finale  iE =energia dello stato 

iniziale 

Si ha uno spettro di emissione se f iE > E , uno spettro di assorbimento se f iE < E . 

Da quanto detto risulta che la luce è figlia dell’atomo eccitato in quanto essa rappresenta l’energia 

restituita dagli elettroni quando tornano ai livelli originari. Questa prima ipotesi postulata da Bohr 

ebbe una conferma diretta dall’esperienza di Franck ed Hertz i quali, ad un anno di distanza dalla 

comparsa della teoria di Bohr, dimostrarono per altra via l’esistenza di livelli discreti dell’energia 

interna di un atomo. 
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Esperienza di Frank ed Hertz 
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Un atomo di idrogeno dallo stato fondamentale (n = 1 ) è eccitato allo stato n = 3 . Emette un 

fotone  e ritorna allo stato fondamentale n = 1 . Le orbite non sono in scala. 
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L’atomo di Sommerfeld 
        

Il modello atomico proposto da Bohr si adattava bene solo all’atomo di idrogeno ma non ad atomi 

più complessi, cioè ad atomi con più elettroni. Gli spettri di questi atomi mostravano dei 

raggruppamenti di righe così vicine le une alle altre tanto da non essere più interpretabili sulla base 

dei calcolati livelli energetici. In altre parole non erano più spiegabili con il modello di Bohr. Per 

dare una spiegazione a questi fatti Sommerfeld  pensò che l’elettrone oltre le orbite circolari di cui 

al paragrafo precedente , potesse descrivere anche orbite ellittiche. Nel caso delle orbite circolari, 

l’orbita e quindi anche l’energia dell’elettrone che la occupa, dipendono solo dal raggio e quindi da 

un solo numero quantico; nel caso di orbite ellittiche , essendo l’ellisse determinata da due 

parametri, l’energia dell’elettrone che la descrive viene a dipendere da due numeri quantici; ne 

consegue un numero maggiore di orbite possibili, un maggiore numero di salti possibili da un’orbita 

all’altra con conseguente maggiore numero di righe nello spettro. Consideriamo un elettrone che 

descrive un’ellisse. La sua velocità v  si può decomporre (Figura 10) nella componente rv  avente la 

direzione del raggio vettore (velocità radiale) e nella componente ϑv  a questa perpendicolare 

(velocità azimutale), essendo:    r
drv =
dt

    ϑ
ϑ

⋅
dv =r
dt

 

Le grandezze da quantizzare (cioè da fare variare con discontinuità) secondo Sommerfeld  sono 

due: la quantità di moto radiale  ⋅ ⋅r r
drp =m v =m
dt

  [ ]6.2  ed il momento della 

quantità di moto azimutale   2
ϑ ϑ

ϑ
⋅ ⋅ ⋅ ⋅

dp =m r v =m r
dt

  [ ]6.3     . 

Le condizioni imposte sono: ϑ ⋅
hp =

2π
     [ ]6.4       ⋅r

hp =n
2π

     [ ]6.5    oppure complessivamente: 

( ) ⋅ hm vr = n +
2π

     [ ]6.6    

n =1,2,3,4,5,   è detto numero quantico principale   

=0,1,2,3, ,n -1     è detto numero quantico azimutale    
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In questa ipotesi, il calcolo dell’energia dell’elettrone muoventesi su una ellisse di asse maggiore 

2a  porta all’espressione:    
( )
⋅

2 2 4

n 22

e 2π me 1E =- =-
2a h n + 

    [ ]6.7  

Elettrone di un atomo che percorre 

un’orbita ellittica. 

 

Nella teoria delle orbite circolari il numero delle righe dello spettro previste (cioè i possibili salti da 

un’orbita all’altra) erano inferiori a quelli osservati. Nella teoria delle orbite ellittiche invece 

accadeva il contrario, il numero delle righe previste era maggiore di quello delle righe osservate. 

Per mettere d’accordo teoria ed esperienza si ricorse ad una regola di selezione secondo la 

quale le transizioni da uno stato quantico ad un altro possono avvenire soltanto in corrispondenza ad 

una variazione del quanto azimutale   di una unità.  In formule:  Δ = ±1 .  

L’atomo non può passare, per esempio, da un livello energetico per il quale è n e= 4 = 2  a quello 

per il quale è 3n e= = 2   in quanto in questo caso si avrebbe Δ = 0 .  

Le orbite che l’elettrone dell’atomo di idrogeno può occupare nel suo moto attorno al nucleo, si 

possono immaginare suddivise in strati. Ogni strato è caratterizzato dal numero quantico n  e 

comprende n  orbite, a ciascuna delle quali corrisponde un valore del quanto azimutale 

= 0,1,2,3, ,n -1  . Questo da un punto di vista modellistico equivale a dire che le orbite di uno 

stesso strato sono ellissi aventi lo stesso asse maggiore ma diversa eccentricità. 

 

Possibili orbite per gli elettroni di un 

atomo. 

n = 1      una sola orbita  = 0  

n = 2    2  orbite           = 0,1  

n = 3    3 orbite           = 0,1,2   
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Gli strati si indicano con le lettere maiuscole, secondo lo specchio seguente: 

n  1  2  3  4  5  6  
  

 
↓  ↓  ↓  ↓  ↓  ↓  

 
K  L  M  N  Ο  P  

Dopo la lettera M  si segue l’ordine alfabetico. 

Le orbite di ogni strato vengono indicate con lettere minuscole, secondo lo schema seguente e 

facendo uso di alcune lettere prese dalla tradizione della spettroscopia per la classificazione delle 

righe spettrali. 

s (sharp=sottile, = 0 )    p (principal = principale, = 1 )    

d (diffuse=diffusa, = 2 )    f (fundamental=fondamentale, = 3 ) 

Da qui in avanti le lettere vengono prese in ordine alfabetico. 

n  1  2  3  4  5  6  
  

 
↓  ↓  ↓  ↓  ↓  ↓  

 
K  L  M  N  Ο  P  

  0 1 2 3 4 5 
  

 
↓  ↓  ↓  ↓  ↓  ↓  

 
s  p  d  f  g  h  

Ciascuna orbita viene indicata con il numero n  dello strato cui appartiene e con la lettera che ne 

indica il valore di  . Ad esempio 5g  indica l’orbita individuata dai numeri quantici n = 5 e = 4 , 

2s  indica l’orbita individuata dai numeri quantici n = 2 e = 0 . Lo stato energetico 

dell’atomo invece viene indicato con il numero che indica lo strato cui appartiene l’orbita 

descritta dall’elettrone seguito dalla lettera maiuscola corrispondente a quella minuscola che ne 

indica il valore di  . 5g  indica lo stato energetico nel quale si trova l’atomo quando 

l’elettrone occupa l’orbita 5g . Nello stato fondamentale dell’atomo di idrogeno il suo 

elettrone ruota nell’orbita circolare alla quale corrisponde n = 1 e = 0 . Lo stato 

fondamentale di questo atomo è quindi uno stato 1s . Quando all’atomo (nello stato 

fondamentale 1s ) viene fornita energia l’elettrone può passare: 
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(1)    ad una delle due orbite corrispondenti n = 2 . Di queste una è circolare con = n -1 = 1  e 

l’altra è ellittica con 2= n - = 0 . Queste due orbite hanno lo stesso semiasse maggiore 

(consideriamo la circonferenza come una ellisse con i due semiassi uguali ed uguali al suo raggio). 

In quella ellittica la distanza media dell’elettrone dal nucleo è minore che in quella circolare e 

quindi è minore anche la sua energia totale. La differenza tra le energie corrispondenti a queste due 

orbite è dell’ordine di -2210 J , mentre la differenza fra l’energia corrispondente ad una di queste 

orbite (n = 2 ) e quella corrispondente all’orbita circolare (n = 1) è dell’ordine -1710 J . 
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7)  Ulteriori affinamenti della teoria modellistica di Bohr Sommerfeld 
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Ma una spira piana di area S  percorsa dalla corrente i  possiede un momento magnetico Μ


 il cui 

modulo è:    ⋅
⋅o o

eM = μ iS=μ
2 S


⋅ S
m

⋅
⋅o

e=μ =β
2m
      [ ]7.6  
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dove zL  è la componente di L


 lungo l’asse z . 

Il vettore momento angolare L


 ed il 

vettore momento magnetico 


M  per 

un elettrone orbitante.   p =m v   è la 

quantità di moto dell’elettrone. Il 

vettore L


 ha verso opposto al vettore 


M . 
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Poiché la carica orbitante (elettrone) è negativa, il vettore momento magnetico 


M  dovuto al moto 

orbitale dell’elettrone ha orientazione opposta a quella del vettore momento angolare L


.  

Il vettore momento angolare L


 può assumere, 

in un campo magnetico B


, solo quelle 

orientazioni per cui la componente lungo B


 è un 

multiplo intero di  :  ⋅zL = m  . Il vettore L


 non 

è mai orientato secondo B


 poiché il modulo di 

L


 è ( ) ⋅1+    e pertanto è sempre maggiore 

di ⋅  . 
 

Poiché l’orientazione del componente di L


 può essere concorde con l’orientazione di B


 oppure 

opposta ad essa, m = 0  è sempre possibile ( ⊥L B
 

) ed i valori massimo e minimo di m  sono, +  e 

− . Perciò esistono sempre 2 1+  valori permessi di m . 
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i fE -Eν=
h

 

La proiezione del vettore spin S


 su un 

asse prescelto può assumere solo due 

valori:     1+
2
   e  1-

2
  
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Le onde di de Broglie e qualche idea qualitativa sulla meccanica 
quantistica 
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Il concetto di onda associata si deve intendere nel seguente modo: il quadrato 

dell’ampiezza di questa onda, punto per punto ed istante per istante, è 

proporzionale alla probabilità di trovare in quel punto e in quell’istante il fotone. 
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E=h ν      hq =
λ

    [ ]8.1    oppure   Eν=
h

   h hλ = =
q m v

    [ ]8.2  
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Per la particella, è sempre valida la prima delle [ ]8.1 , ma stavolta la velocità di propagazione 

dell’onda di de Broglie non è la velocità della luce, né è una costante, ma è la velocità della 

particella, e la “variabile indipendente” che ci fissa l’energia è proprio tale velocità v , cosicché è 

bene scrivere la prima delle [ ]8.1  nella forma: ⋅
2 2

2
2

1 p h 1E=h ν = mv = =
2 2m 2m λ

    [ ]8.4  

In conclusione otteniamo che nel caso del fotone nel vuoto, dato che non c’è dispersione (sono 

costanti la velocità di propagazione e l’indice di rifrazione) l’energia è proporzionale a 1
λ

, per una 

particella l’energia è proporzionale a 2

1
λ

, come consegue dal fatto che esiste una notevole 

“dispersione” cioè la lunghezza d’onda e la velocità sono interdipendenti. 

Quantizzazione delle orbite di Bohr 

secondo il modello ondulatorio: 

un’orbita permessa corrisponde ad 

un’onda circolare stazionaria. 

La circonferenza dell’orbita deve 

contenere un numero intero di lunghezze 

d’onda di de Broglie dell’elettrone. 
 

Perché l’onda si “richiuda”, la lunghezza n2πr  dell’orbita non può essere arbitraria, ma deve essere 

un multiplo della lunghezza d’onda dell’elettrone: n2πr = nλ . Nella figura è stato scelto   n =10  
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Osservazione importante 

La carica più piccola che si conosce è l’elettrone. Vediamo come è distribuita tale carica nello 

spazio. Se la pensiamo puntiforme essa dovrebbe avere una energia infinita. Se la pensiamo 

distribuita in una regione finita di spazio dovrebbe scoppiare per la pressione elettrostatica. Questo 

classicamente. Quantisticamente diciamo che non ha senso parlare di come sia distribuita talecarica. 
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Il principio di esclusione diPauli e la struttura elettronica degli atomi 
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In ogni determinato stato quantico ci può stare al più un solo elettrone. 
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Un’altra maniera di dire la stessa cosa è la seguente: non ci può essere più di un elettrone a 

possedere uno stesso gruppo di 4 numeri quantici (tre spaziali ed uno di spin) o, se si 

preferisce, la stessa autofunzione spaziale e lo stesso valore di s . Sarebbe come dire che gli 

elettroni (e in generale tutte le particelle che obbediscono al principio di Pauli) vogliono vivere in 

“camere separate”. 

Osservazione: E’ bene chiarire con un esempio cosa si intende affermare con l’espressione 

stesso gruppo di 4 numeri quantici, o lo stesso stato quantico o la stessa 

autofunzione. Consideriamo due diversi atomi di idrogeno, lontani tra di loro e non interagenti. 

Il principio di Pauli non vieta che i due elettroni dei due atomi si trovino ad avere la stessa quaterna 

di numeri quantici. Infatti, in questo caso, i numeri quantici, le funzioni d’onda sono 

formalmente identici, ma essi sono riferiti a due sistemi diversi e i due atomi costituiscono 

due “mondi” diversi e non interagenti. Il principio di Pauli vale nell’ambito di uno stesso sistema. 

In base a quanto finora detto è facile costruire la struttura elettronica degli elementi. Ragionando in 

termini di puro campo coulombiano 
2

2

ze
r

, la serie n = 1,2,3,4,5,  fissa la successione degli 

strati elettronici.  

 

Poiché ( )∑ ∑
=n-1 =n-1

=0 =0
2 +1 = 2 + n = 2

 

 

 

( )
⋅
n n -1

2
2+ n = n - n + n 2= n , tenendo presente la 

molteplicità dovuta allo spin, per un dato n   si avrebbero 22n  elettroni, e quindi si avrebbe una 

successione di strati formati da 2,8,18,32,elettroni, e in corrispondenza della chiusura dei 

successivi strati si avrebbero gli elementi con Z = 2,10,28,60, . 

In realtà , a mano a mano che ci si allontana dal nucleo il campo non è più coulombiano, ed un 

calcolo corretto porta alla chiusura degli strati in corrispondenza dei gas nobili 

He,Ne,A,Kr,Xe , elementi caratterizzati da una debole affinità chimica e quindi particolarmente 

stabili. Possiamo riassumere quanto detto brevemente sulla distribuzione degli elettroni nei vari 

strati con la tabella seguente: 
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strato K  L  M  N  O  

n  1  2  3  4  5  

sottostrato 1s  2s  2p  3s  3p  3d  4s  4p  4d  4f  5s  5p  5d  5f  5g  

Elettroni per 

sottostrato 
2  2  6  2  6  10 2  6  10 14 2  6  10 14 18 

Elettroni 

per strato 
2  8  18  32  50  
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