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Proprietà delle Onde 

Lunghezza d’onda (λ) E’ la distanza tra due punti identici 
su due onde successive. 

Ampiezza è la distanza verticale esistente tra la linea 
mediana delll’onda ed il suo punto di picco 
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Proprietà delle Onde 

Frequenza (ν) è il numero di onde che passano attraverso un 
particolare punto in un secondo (Hz = 1 ciclo/s). 

La velocità (u) dell’onda = λ x ν	

7.1 

Lunghezza d’onda 



Maxwell (1873), propose di considerare la luce visibile 
composta da onde elettromagnetiche. 

La radiazione 
Elettromagnetica consiste 
nell’emissione e nella 
trasmissione di energia 
sotto forma di onde 
elettromagnetiche. 

Velocità della luce (c) nel vuoto = 3.00 x 108 m/s  

Per tutte le radiazioni elettromagnetiche  
λ x ν = c	
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λ x ν = c 
λ = c/ν	

λ = 3.00 x 108 m/s / 6.0 x 104 Hz  
λ = 5.0 x 103 m 

Onde Radio 

Un fotone ha una frequenza dif 6.0 x 104 Hz. Converti  
questa frequenza nella lunghezza d’onda  (nm).  Questa 
frequenza cade nella regione del visibile? 

λ = 5.0 x 1012 nm 

λ	


ν	


7.1 

Radio FM  Radio AM 
TV VHF   

Onde Radio 



Mistero #1, “Il problema del Corpo Nero” 
Risolto da Planck nel 1900 

L’energia (luce) è emessa 
o assorbita sotto forma di 
unità discrete (quanto). 

E = h x ν	

Costante di Planck (h)	

h = 6.63 x 10-34 J•s 
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La luce possiede: 
1.  natura ondulatoria 
2.  natura corpuscolare 

hν = KE + BE 

Mistero #2, “Effetto Fotoelettrico” 
Risolto da Einstein nel 1905 

Il Fotone è una “particella” di luce 

KE = hν - BE 



E = h x ν	


E = 6.63 x 10-34 (J•s) x 3.00 x 10 8 (m/s) / 0.154 x 10-9 (m) 
E = 1.29 x 10 -15 J 

E = h x c / λ 

Quando il rame è bombardato con elettroni ad alta 
energia, vengo no emessi raggi X. Calcola l’energia (in 
joules) associata con i fotoni se la lunghezza d’onda dei 
raggi X è 0.154 nm. 



7.3 

Spettro di emissione dell’atomo di idrogeno 



7.3 

Spettri di linee 



1.  e- può avere solo dei 
determinati valori di 
energia (quantizzati) 

2.  la luce viene emessa 
quando l’e– passa da 
unlivvello ad energia più 
alta ad un livello ad 
energia più bassa 

Modello Atomico 
di Bohr (1913) 

En = -RH (     ) 1 
n2 

n (numero quantico proncipale) = 1,2,3,… 

RH (costante di Rydberg) = 2.18 x 10-18J 
7.3 



E = hν	


E = hν	




Efotone = ΔE = Ef - Ei 

Ef = -RH (     ) 1 
n2 f 

Ei = -RH (     ) 1 
n2 i 

i f 
ΔE = RH (             ) 1 

n2 
1 
n2 

nf  = 1 

ni  = 2 

nf  = 1 

ni  = 3 

nf  = 2 

ni  = 3 



Efotone = 2.18 x 10-18 J x (1/25 - 1/9) 

Efotone = ΔE = -1.55 x 10-19 J 

λ = 6.63 x 10-34 (J•s) x 3.00 x 108 (m/s)/1.55  x 10-19J 

λ = 1280 nm 

Calcola la lunghezza d’onda (in nm) di un 
fotone emesso da un atomo di idrogeno 
quando il suo elettrone decade dallo stato n = 
5 allo stato n = 3. 

Efotone = h x c / λ 

λ = h x c / Efotone 

i f 
ΔE = RH (             ) 1 

n2 
1 
n2 Efotone = 



De Broglie (1924) ipotizzò 
che e- è sia particella che 
onda 

Perché l’energia dell’elettrone 
è qunatizzata? 

 u = velocità dell’e-  

m = massa dell’e- 

2πr = nλ     λ =  h 
mu 



λ = h/mu 
λ = 6.63 x 10-34 / (2.5 x 10-3 x 15.6) 
λ = 1.7 x 10-32 m = 1.7 x 10-23 nm 

Qual è la lunghezza d’onda di de Broglie 
(in nm) associata ad una pallina da Ping-
Pong di 2.5 g che si muove ad una 
velocità di 15.6 m/s? 

m in kg h in J•s u in (m/s) 
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Chimica in azione: Laser – Una Splendida Luce 

La luce Laser è (1) intensa, (2) monoenergetica, and (3) coerente 

specchio totalmente riflettente 

barra di rubino Specchio parzialmente riflettente 

Raggio laser 

lampada flash 



Chimica in Azione: Microscopio Elettronico 

STM image of iron atoms 
on copper surface 

λe = 0.004 nm 

Micrografia elettronica 
 di globuli rossi 

Immagine STM di atomi di Fe su 
una superficie di rame 
 



Equazione d’Onda di Schrodinger 
Nel1926 Schrodinger scrisse un’equazione che 
descriveva sia la natura corpuscolare che quella 
ondulatoria dell’ e- 

La Funzione d’onda (Ψ) descrive: 

1 . l’energia dell’e- con una data Ψ	


2 . la probabilità di trovare l’ e- in un determinato 
volume di spazio 

L’equazione di Schrodinger’s equation può essere 
risolta esattamente solo per l’atomo di idrogeno.  
Per i sistemi multi elettronici si hanno solo soluzioni 
approssimate. 



Equazione d’Onda di Schrodinger 
Ψ = fn(n, l, ml, ms) 

numero quantico principale n 

n = 1, 2, 3, 4, …. 

n=1 n=2 n=3 

distanza dell’e- dal nucleo 



Zona dell’orbitale 1s in 
cui si trova il 90% della 

densità elettronica 



Ψ = fn(n, l, ml, ms) 

numero quantico angolare l 

perun dato valore di n, l = 0, 1, 2, 3, … n-1 

n = 1, l = 0 
n = 2, l = 0 or 1 

n = 3, l = 0, 1, or 2 

Forma del “volume” di spazio occupato da e-  

l = 0     orbitale s 
l = 1     orbitale p 
l = 2     orbitale d 
l = 3     orbitale f 

Equazione d’Onda diSchrodinger 



l = 0 (orbitali s) 

l = 1 (orbitali p) 



l = 2 (orbitali d) 



Ψ = fn(n, l, ml, ms) 

numero quantico magnetico ml 

per un dato valore di l 
ml = -l, …., 0, …. +l 

orientamento degli orbitali nello spazio 

se l = 1 (orbitali p), ml = -1, 0, or 1 
se l = 2 (orbitali d), ml = -2, -1, 0, 1, or 2 

Equazione d’Onda di Schrodinger 



ml = -1 ml = 0 ml = 1 

ml = -2 ml = -1 ml = 0 ml = 1 ml = 2 



Ψ = fn(n, l, ml, ms) 

numero quantico di spin ms 

ms = +½ or -½ 

Equazione d’Onda di Schrodinger 

ms = -½ ms = +½ 
forno 

fenditura 

magnete 

fascio atomico 

rivelatore 



L’esistenza (e l’energia) di un elettrone in un atomo è 
descritta da un unico valore della sua funzione d’onda 
Ψ. 
Princiopio di esclusione di Pauli – In un atomo non 
esistono due elettroni con gli stessi quattro numeri 
quantici. 

Equazione d’Onda di Schrodinger 
Ψ = fn(n, l, ml, ms) 

Ogni posto è identificato univocamente (E, 
R12, S8) 
Ogni posto può essere occupato da una sola 
persona la volta. 





Equazione d’Onda di Schrodinger 
Ψ = fn(n, l, ml, ms) 

Livello – elettroni con lo stesso valore di n 

Sottolivello – elettroni con lo stesso valore di n e l 

Orbitali – elettroni con lo stesso valore di n, l, and ml 

Quanti elettroni può ospitare un orbitale? 

se n, l, e ml sono fissati, allora ms = ½ or - ½ 

Ψ = (n, l, ml, ½) o Ψ = (n, l, ml, -½) 
Un orbitale può ospitare 2 elettroni 



Quanti orbitali 2p ci sono in un atomo? 

2p 

n=2 

l = 1 

If l = 1, then ml = -1, 0, or +1 

3 orbitals 

Quanti elettroni si possono disporre nel 
sottolivello 3d? 

3d 

n=3 

l = 2 

Se l = 2, allora ml = -2, -1, 0, +1, or +2 

5 orbitali che possono ospitare un totale di 10 e- 



Energia degli orbitali in un sistema monoelettronico 
L’energia dipende solo dal numero quantico principale n 

En = -RH (     ) 1 
n2 

n=1 

n=2 

n=3 

E
nergia 



Energia degli orbitali in un sistema multi-elettronico 

L’energia dipende da n e l 

n=1 l = 0 

n=2 l = 0 n=2 l = 1 

n=3 l = 0 
n=3 l = 1 

n=3 l = 2 

E
nergia 



“Riempimento” degli elettroni negli orbitali a energia più bassa 
(Aufbau principle) 

H 1 elettrone 

H  1s1 

He 2 elettroni 

He  1s2 

Li 3 elettroni 

Li  1s22s1 

Be 4 elettroni 

Be  1s22s2 

B 5 elettroni 

B  1s22s22p1 

C 6 elettroni 

? ? E
nergia 



C 6 elettroni 

La disposizione più stabile degli elettroni in 
un sottolivello è quella con il maggior 
numero di spin paralleli (regola di 
Hund’s). 

C  1s22s22p2 

N 7 elettroni 
N  1s22s22p3 

O 8 elettroni 
O  1s22s22p4 

F 9 elettroni 
F  1s22s22p5 

Ne 10 elettroni 
Ne  1s22s22p6 

E
nergia 



Ordine degli orbitali (riempimento) nei sistemi multi-
elettronici 

1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s < 3d < 4p < 5s < 4d < 5p < 6s 



La Configurazione Elettronica definisce come gli 
elettroni sono distribuiti tra I vari orbitali atomici di un 
atomo.  

1s1 
numero quantico 

pricipale n 
numero quantico 

 angolare l 

numero di elettroni 
nell’orbitale o sottolivello 

Diagramma ad orbitali 

H 

1s1 



Qual è la configurazione elettronica di Mg? 
Mg  12 elettroni 

1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s  

1s22s22p63s2 2 + 2 + 6 + 2 = 12 elettroni 

Abbreviato come [Ne]3s2 [Ne] 1s22s22p6 

Quali sono i possibili numeri quantici per l’ultimo 
elettrone (il più esterno) di Cl? 

Cl  17 elettroni 1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s  

1s22s22p63s23p5 2 + 2 + 6 + 2 + 5 = 17 elettroni 
L’ultimo elettroni è addizionato all’orbitale 3p 

n = 3 l = 1 ml = -1, 0, or +1 ms = ½ or -½ 



Sottolivelli più esterni da riempire con elettroni 





Paramagnetico 
elettroni spaiati 

2p 

Diamagnetico 
elettroni accoppiati 

2p 



Misteri della Chimica: Scoperta dell’Elio 

Nel 1868, Pierre Jannses scoprì, nello spettro di emissione 
solare, una nuova linea scura che non coincideva con 
nessuna delle linee di emissione note. 

Nel 1895, William Ramsey scoprì l’elio in un minerale di 
uranio (dal decadimento alfa). 

L’elemento misterioso fu chiamato elio 


