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In meccanica classica il moto di un corpo è descritto dalla legge oraria x(t), cioè
dalla posizione del corpo in funzione del tempo. La variazione temporale di x(t)
fornisce poi la velocità istantanea v(t). Per determinare x(t) bisogna risolvere la
seconda legge della dinamica, l’equazione di Newton F 5 ma.
In meccanica quantistica, invece, il moto di una particella è descritto da una fun-
zione dello spazio e del tempo, chiamata funzione d’onda e indicata tradizional-
mente con c(x, t). Per ottenere la c bisogna risolvere l’equazione di Schrödinger,
che in questo senso rappresenta, come abbiamo detto, la legge fondamentale
della meccanica quantistica.

Il significato della funzione d’onda fu chiarito da Max Born. Essa ha un’inter-
pretazione probabilistica: il suo quadrato, c2(x, t), rappresenta la probabilità che
la particella si trovi nel punto x all’istante t, come mostrato in figura 17. Questo è
tutto ciò che la funzione d’onda ci permette di dire riguardo alla posizione di
una particella: non siamo in grado di prevedere esattamente dove si trova la par-
ticella; possiamo farlo solo probabilisticamente.

Per illustrare la descrizione quantistica del moto, consideriamo il caso più sempli-
ce: quello di una particella di massa m che si muove liberamente, cioè non sogget-
ta ad alcuna forza, su un segmento di lunghezza L, come mostrato in figura 18. 
Classicamente la particella può avere una velocità e un’energia qualsiasi, anche
nulle (nel caso in cui sia ferma). Quantisticamente, invece, l’energia della parti-
cella è quantizzata, cioè assume solo particolari valori, etichettati dal numero
quantico intero n. Inoltre, essa non può mai essere nulla: il suo valore minimo
è diverso da zero.
Risolvendo l’equazione di Schrödinger si prova che l’energia della particella è
data da:

Energia di una particella confinata su un segmento di lunghezza L

En 5 n 5 1, 2, 3, …

Lo stato di energia più bassa (detto stato fondamentale) ha n 5 1 e la sua ener-
gia è:

E1 5

I livelli energetici successivi si ottengono ponendo n 5 2, 3, … nell’espressione
di En e valgono 4E1, 9E1 e così via (fig. 19).
Le funzioni d’onda della particella associate a questi livelli di energia sono onde
stazionarie che si annullano in x 5 0 e x 5 L, come mostrato in figura 20.

Per concludere citiamo un altro sistema unidimensionale di grande importanza,
 l’oscillatore armonico. Nel capitolo 2 abbiamo visto che un oscillatore armonico è
un corpo soggetto a una forza del tipo F 5 2kx, dove x è lo spostamento della
posizione di equilibrio e k è la costante elastica.
L’oscillatore è caratterizzato dalla frequenza f o dalla frequenza angolare v5 2pf,
che è legata a k dalla relazione k 5 mv2, avendo indicato con m la massa del corpo.
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L’energia è proporzionale a n2, quindi 
i livelli non sono equispaziati.
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La probabilità che la particella sia oltre le pareti è nulla. 
Se imponiamo che la funzione d’onda vari con continuità, si 
dovrà annullare in O e in L, che saranno quindi dei nodi.
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In meccanica classica il moto di un corpo è descritto dalla legge oraria x(t), cioè
dalla posizione del corpo in funzione del tempo. La variazione temporale di x(t)
fornisce poi la velocità istantanea v(t). Per determinare x(t) bisogna risolvere la
seconda legge della dinamica, l’equazione di Newton F 5 ma.
In meccanica quantistica, invece, il moto di una particella è descritto da una fun-
zione dello spazio e del tempo, chiamata funzione d’onda e indicata tradizional-
mente con c(x, t). Per ottenere la c bisogna risolvere l’equazione di Schrödinger,
che in questo senso rappresenta, come abbiamo detto, la legge fondamentale
della meccanica quantistica.

Il significato della funzione d’onda fu chiarito da Max Born. Essa ha un’inter-
pretazione probabilistica: il suo quadrato, c2(x, t), rappresenta la probabilità che
la particella si trovi nel punto x all’istante t, come mostrato in figura 17. Questo è
tutto ciò che la funzione d’onda ci permette di dire riguardo alla posizione di
una particella: non siamo in grado di prevedere esattamente dove si trova la par-
ticella; possiamo farlo solo probabilisticamente.

Per illustrare la descrizione quantistica del moto, consideriamo il caso più sempli-
ce: quello di una particella di massa m che si muove liberamente, cioè non sogget-
ta ad alcuna forza, su un segmento di lunghezza L, come mostrato in figura 18. 
Classicamente la particella può avere una velocità e un’energia qualsiasi, anche
nulle (nel caso in cui sia ferma). Quantisticamente, invece, l’energia della parti-
cella è quantizzata, cioè assume solo particolari valori, etichettati dal numero
quantico intero n. Inoltre, essa non può mai essere nulla: il suo valore minimo
è diverso da zero.
Risolvendo l’equazione di Schrödinger si prova che l’energia della particella è
data da:

Energia di una particella confinata su un segmento di lunghezza L

En 5 n 5 1, 2, 3, …

Lo stato di energia più bassa (detto stato fondamentale) ha n 5 1 e la sua ener-
gia è:

E1 5

I livelli energetici successivi si ottengono ponendo n 5 2, 3, … nell’espressione
di En e valgono 4E1, 9E1 e così via (fig. 19).
Le funzioni d’onda della particella associate a questi livelli di energia sono onde
stazionarie che si annullano in x 5 0 e x 5 L, come mostrato in figura 20.

Per concludere citiamo un altro sistema unidimensionale di grande importanza,
 l’oscillatore armonico. Nel capitolo 2 abbiamo visto che un oscillatore armonico è
un corpo soggetto a una forza del tipo F 5 2kx, dove x è lo spostamento della
posizione di equilibrio e k è la costante elastica.
L’oscillatore è caratterizzato dalla frequenza f o dalla frequenza angolare v5 2pf,
che è legata a k dalla relazione k 5 mv2, avendo indicato con m la massa del corpo.
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Nel capitolo 4 abbiamo visto che l’energia potenziale dell’oscillatore armonico,

si può esprimere come:

U 5 kx2
5 mv2x2

L’energia meccanica totale è la somma dell’energia cinetica K e di U:

E 5 K 1 U 5 mv2
1 mv2x2

e classicamente può assumere qualunque valore.

In meccanica quantistica, invece, l’energia totale dell’oscillatore armonico è

quantizzata, cioè presenta livelli discontinui caratterizzati da un numero quan-

tico intero n, che assume i valori 0, 1, 2, …

I livelli energetici dell’oscillatore armonico sono riassumibili nella formula:

Livelli di energia di un oscillatore armonico

En 5 (n 1 )hf

e sono mostrati in figura 21.

Il livello più basso, corrispondente allo stato fondamentale, si ottiene ponendo

n 5 0:

E0 5 (0 1 )hf 5 hf

A differenza del caso della particella confinata su un segmento, i livelli di ener-

gia dell’oscillatore armonico sono equispaziati: la differenza di energia tra li-

velli adiacenti vale hf.

L’oscillatore armonico quantistico è un modello che permette di descrivere ap-

prossimativamente moltissimi situazioni fisiche reali, dal comportamento del-

le molecole alle fluttuazioni quantistiche del campo elettromagnetico.

E S E R C I Z I O

7 Un oscillatore armonico emette un fotone di energia 1,10 eV durante una

transizione tra stati adiacenti. Qual è la sua frequenza di oscillazione?

Poniamo l’energia del fotone uguale alla differenza in energia tra i due livel-

li energetici adiacenti dell’oscillatore armonico. Da questa relazione, dividen-

do per la costante di Planck, possiamo ricavare il valore della frequenza di

oscillazione.

Trasformiamo l’energia in joule:

E 5 (1,10 eV)(1,60 ? 10
219

J/eV) 5 1,76 ? 10
219

J

Calcoliamo la frequenza:
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Sono mostrate le prime tre funzioni
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dell’energia potenziale (una parabola).
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In meccanica classica il moto di un corpo è descritto dalla legge oraria x(t), cioè
dalla posizione del corpo in funzione del tempo. La variazione temporale di x(t)
fornisce poi la velocità istantanea v(t). Per determinare x(t) bisogna risolvere la
seconda legge della dinamica, l’equazione di Newton F 5 ma.
In meccanica quantistica, invece, il moto di una particella è descritto da una fun-
zione dello spazio e del tempo, chiamata funzione d’onda e indicata tradizional-
mente con c(x, t). Per ottenere la c bisogna risolvere l’equazione di Schrödinger,
che in questo senso rappresenta, come abbiamo detto, la legge fondamentale
della meccanica quantistica.

Il significato della funzione d’onda fu chiarito da Max Born. Essa ha un’inter-
pretazione probabilistica: il suo quadrato, c2(x, t), rappresenta la probabilità che
la particella si trovi nel punto x all’istante t, come mostrato in figura 17. Questo è
tutto ciò che la funzione d’onda ci permette di dire riguardo alla posizione di
una particella: non siamo in grado di prevedere esattamente dove si trova la par-
ticella; possiamo farlo solo probabilisticamente.

Per illustrare la descrizione quantistica del moto, consideriamo il caso più sempli-
ce: quello di una particella di massa m che si muove liberamente, cioè non sogget-
ta ad alcuna forza, su un segmento di lunghezza L, come mostrato in figura 18. 
Classicamente la particella può avere una velocità e un’energia qualsiasi, anche
nulle (nel caso in cui sia ferma). Quantisticamente, invece, l’energia della parti-
cella è quantizzata, cioè assume solo particolari valori, etichettati dal numero
quantico intero n. Inoltre, essa non può mai essere nulla: il suo valore minimo
è diverso da zero.
Risolvendo l’equazione di Schrödinger si prova che l’energia della particella è
data da:

Energia di una particella confinata su un segmento di lunghezza L

En 5 n 5 1, 2, 3, …

Lo stato di energia più bassa (detto stato fondamentale) ha n 5 1 e la sua ener-
gia è:

E1 5

I livelli energetici successivi si ottengono ponendo n 5 2, 3, … nell’espressione
di En e valgono 4E1, 9E1 e così via (fig. 19).
Le funzioni d’onda della particella associate a questi livelli di energia sono onde
stazionarie che si annullano in x 5 0 e x 5 L, come mostrato in figura 20.

Per concludere citiamo un altro sistema unidimensionale di grande importanza,
 l’oscillatore armonico. Nel capitolo 2 abbiamo visto che un oscillatore armonico è
un corpo soggetto a una forza del tipo F 5 2kx, dove x è lo spostamento della
posizione di equilibrio e k è la costante elastica.
L’oscillatore è caratterizzato dalla frequenza f o dalla frequenza angolare v5 2pf,
che è legata a k dalla relazione k 5 mv2, avendo indicato con m la massa del corpo.
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principio di sovrapposizione
Poiché l’eq. di Schroedinger è lineare, per essa vale il 

principio di sovrapposizione: la somma di due soluzioni 
è ancora una soluzione. 

Nei sistemi nei quali l’energia (o l’impulso) possono 
assumere solo valori finiti (come nella buca di 
potenziale) questo significa che sono possibili stati che 
siano miscele di stati “puri” (o “autostati”, quegli stati 
che hanno p.es. una energia definita)  

La soluzione dell’eq. di Schroedinger somma di due stati 
di energia definita rappresenta un sistema nel quale la 
misura di energia può dare (con probabilità ben 
determinate) uno qualunque dei due valori.
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buca finita e 
effetto “tunnel”

Nel caso la buca di potenziale sia finita, le funzioni d’onda si 
estendono oltre il segmento 0-L con probabilità minore, per 
tenere conto della minore energia cinetica a disposizione 

Che succede nel caso che l’energia totale del punto sia 
minore dell’altezza U della buca di potenziale? 

Ci sarà una probabilità piccola ma finita di trovare la particella 
al di fuori della buca! 

La stessa cosa succede per una barriera finita di potenziale: 
se una particella incontra una barriera, parte di essa verrà 
riflessa, parte procederà in avanti: 

“effetto tunnel”
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In meccanica classica il moto di un corpo è descritto dalla legge oraria x(t), cioè
dalla posizione del corpo in funzione del tempo. La variazione temporale di x(t)
fornisce poi la velocità istantanea v(t). Per determinare x(t) bisogna risolvere la
seconda legge della dinamica, l’equazione di Newton F 5 ma.
In meccanica quantistica, invece, il moto di una particella è descritto da una fun-
zione dello spazio e del tempo, chiamata funzione d’onda e indicata tradizional-
mente con c(x, t). Per ottenere la c bisogna risolvere l’equazione di Schrödinger,
che in questo senso rappresenta, come abbiamo detto, la legge fondamentale
della meccanica quantistica.

Il significato della funzione d’onda fu chiarito da Max Born. Essa ha un’inter-
pretazione probabilistica: il suo quadrato, c2(x, t), rappresenta la probabilità che
la particella si trovi nel punto x all’istante t, come mostrato in figura 17. Questo è
tutto ciò che la funzione d’onda ci permette di dire riguardo alla posizione di
una particella: non siamo in grado di prevedere esattamente dove si trova la par-
ticella; possiamo farlo solo probabilisticamente.

Per illustrare la descrizione quantistica del moto, consideriamo il caso più sempli-
ce: quello di una particella di massa m che si muove liberamente, cioè non sogget-
ta ad alcuna forza, su un segmento di lunghezza L, come mostrato in figura 18. 
Classicamente la particella può avere una velocità e un’energia qualsiasi, anche
nulle (nel caso in cui sia ferma). Quantisticamente, invece, l’energia della parti-
cella è quantizzata, cioè assume solo particolari valori, etichettati dal numero
quantico intero n. Inoltre, essa non può mai essere nulla: il suo valore minimo
è diverso da zero.
Risolvendo l’equazione di Schrödinger si prova che l’energia della particella è
data da:

Energia di una particella confinata su un segmento di lunghezza L

En 5 n 5 1, 2, 3, …

Lo stato di energia più bassa (detto stato fondamentale) ha n 5 1 e la sua ener-
gia è:

E1 5

I livelli energetici successivi si ottengono ponendo n 5 2, 3, … nell’espressione
di En e valgono 4E1, 9E1 e così via (fig. 19).
Le funzioni d’onda della particella associate a questi livelli di energia sono onde
stazionarie che si annullano in x 5 0 e x 5 L, come mostrato in figura 20.

Per concludere citiamo un altro sistema unidimensionale di grande importanza,
 l’oscillatore armonico. Nel capitolo 2 abbiamo visto che un oscillatore armonico è
un corpo soggetto a una forza del tipo F 5 2kx, dove x è lo spostamento della
posizione di equilibrio e k è la costante elastica.
L’oscillatore è caratterizzato dalla frequenza f o dalla frequenza angolare v5 2pf,
che è legata a k dalla relazione k 5 mv2, avendo indicato con m la massa del corpo.
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Una nuova luce sui decadimenti
La possibilità di superare una barriera di potenziale con 

una probabilità determinata, che può essere piccola 
ma finita, giustifica la natura dei processi di 
decadimento delle particelle instabili, altrimenti 
inspiegabili in fisica classica
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Oscillatore armonico quantistico

!228

Nel capitolo 4 abbiamo visto che l’energia potenziale dell’oscillatore armonico,

si può esprimere come:

U 5 kx2
5 mv2x2

L’energia meccanica totale è la somma dell’energia cinetica K e di U:

E 5 K 1 U 5 mv2
1 mv2x2

e classicamente può assumere qualunque valore.

In meccanica quantistica, invece, l’energia totale dell’oscillatore armonico è

quantizzata, cioè presenta livelli discontinui caratterizzati da un numero quan-

tico intero n, che assume i valori 0, 1, 2, …

I livelli energetici dell’oscillatore armonico sono riassumibili nella formula:

Livelli di energia di un oscillatore armonico

En 5 (n 1 )hf

e sono mostrati in figura 21.

Il livello più basso, corrispondente allo stato fondamentale, si ottiene ponendo

n 5 0:

E0 5 (0 1 )hf 5 hf

A differenza del caso della particella confinata su un segmento, i livelli di ener-

gia dell’oscillatore armonico sono equispaziati: la differenza di energia tra li-

velli adiacenti vale hf.

L’oscillatore armonico quantistico è un modello che permette di descrivere ap-

prossimativamente moltissimi situazioni fisiche reali, dal comportamento del-

le molecole alle fluttuazioni quantistiche del campo elettromagnetico.

E S E R C I Z I O

7 Un oscillatore armonico emette un fotone di energia 1,10 eV durante una

transizione tra stati adiacenti. Qual è la sua frequenza di oscillazione?

Poniamo l’energia del fotone uguale alla differenza in energia tra i due livel-
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do per la costante di Planck, possiamo ricavare il valore della frequenza di
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FIGURA 21 Livelli energetici di un
oscillatore armonico unidimensionale

In ascissa è riportato lo spostamento della
posizione di equilibrio. In ordinata sono
misurate le energie. I livelli energetici
discreti sono mostrati assieme alla curva
dell’energia potenziale (una parabola).
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2π f =ω = k
m

En − En−1 = hf

Nel capitolo 4 abbiamo visto che l’energia potenziale dell’oscillatore armonico,

si può esprimere come:

U 5 kx2
5 mv2x2

L’energia meccanica totale è la somma dell’energia cinetica K e di U:

E 5 K 1 U 5 mv2
1 mv2x2

e classicamente può assumere qualunque valore.

In meccanica quantistica, invece, l’energia totale dell’oscillatore armonico è
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tico intero n, che assume i valori 0, 1, 2, …

I livelli energetici dell’oscillatore armonico sono riassumibili nella formula:

Livelli di energia di un oscillatore armonico
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l’equazione per l’oscillatore armonico si ottiene 
inserendo nell’eq. di Schroedinger un potenziale  
parabolico:



orbite degli elettroni nell’idrogeno
equazione di Schroedinger in tre dimensioni: 
tre quantizzazioni. 
V dipende da r:  
x,y,z → r,𝜗,𝜑 (separabili, soluzione fattorizzabile) 

Numero quantico principale (radiale), n 
Numero quantico orbitale (momento angolare), l 
Numero quantico magnetico (proiezione del momento 

angolare su una direzione privilegiata, p. es. quella di 
un campo magnetico esterno), m

Ciascuno dei tre numeri definisce un autostato

!229

n = 1,2,3...
l = 0,1,2,...,n −1
m = −l,−l +1,...,0,...,l −1,l      (in numero dispari, 2l +1)

−!2

2m
∂2

∂x2
+

∂2

∂y2
+

∂2

∂z2
⎛
⎝⎜

⎞
⎠⎟
+V (x, y, z)

⎡

⎣
⎢

⎤

⎦
⎥Ψ(
"r ,t) = i! ∂

∂t
Ψ("r ,t)



momento angolare intrinseco o spin

• spin dell’elettrone (Uhlenbeck e Goudsmit, 1925) 
• atomi con più elettroni: qual è lo stato fondamentale? 
• principio di esclusione di Pauli (1925) per i fermioni 
• già l’elio è un problema a molti corpi… 
• il riempimento dei livelli atomici

!230

Ricerca della struttura fine, ossia 
degli m (dispari) stati 
corrispondenti alla proiezione 
del momento orbitale l 

Esp. di Stern e Gerlach (1922) 
osserva due stati!
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TABELLA 2 Stati dell’idrogeno per n5 1 e n5 2

s FIGURA 23 Nuvola di probabilità
per lo stato fondamentale dell’idrogeno

Nel modello quantistico dell’idrogeno
l’elettrone può trovarsi a qualsiasi
distanza dal nucleo. La probabilità di
trovare l’elettrone in una data posizione 
è proporzionale alla densità della 
“nuvola di probabilità”.

Nel prossimo capitolo esamineremo gli atomi a più elettroni e vedremo che il
numero di stati associati a un certo livello energetico determina il numero di
elettroni (e2) che possono trovarvi posto. Quando un livello energetico è “pieno”,
gli elettroni in eccesso devono trovare un posto a energie più elevate. Da questo
riempimento progressivo dei livelli energetici ha origine la Tavola Periodica de-
gli elementi.

Le nuvole di probabilità degli elettroni: 
onde stazionarie tridimensionali
Come abbiamo detto nel paragrafo precedente, la soluzione dell’equazione di
Schrödinger fornisce la funzione d’onda associata a un particolare sistema fisico.
La funzione d’onda dell’idrogeno permette di calcolare la probabilità di trova-
re l’elettrone in una particolare posizione. Il modo migliore per visualizzare
questa distribuzione di probabilità consiste nell’utilizzare una “nuvola di 
probabilità”, come nella figura 23. La probabilità di trovare l’elettrone è mag-
giore dove la nuvola è più densa. Nel caso mostrato nella figura, corrisponden-
te allo stato fondamentale (n 5 1, / 5 0, m/ 5 0), la probabilità di trovare l’elet-
trone è distribuita con una simmetria sferica e diminuisce rapidamente
all’aumentare della distanza.
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n 5 2
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n 5 1

/ 5 0 / 5 1 / 5 2

s FIGURA 22 La struttura dei livelli
energetici dell’idrogeno

I valori dei livelli energetici del modello
quantistico dell’idrogeno sono in perfetto
accordo con quelli del modello di Bohr.
Nel modello quantistico, tuttavia, ogni
livello energetico è associato a un numero
ben preciso di “stati quantici” determinati
dai valori dei quattro numeri quantici.
Negli atomi a più elettroni questi stati
portano alla formazione della tavola
periodica degli elementi, come vedremo
nel prossimo capitolo.

La struttura dei livelli energetici dell’idrogeno
La struttura dei livelli energetici dell’idrogeno in assenza di campo magnetico
è illustrata nella figura 22 insieme ai corrispondenti numeri quantici. Dato che
le energie sono le stesse del modello di Bohr, lo spettro sarà lo stesso del mo-
dello di Bohr e dei dati sperimentali.
Uno stato dell’idrogeno è definito come una particolare quaterna di valori as-
segnati ai quattro numeri quantici. La figura 22 mostra che a ogni livello ener-
getico è associato un certo numero di stati. Ad esempio, al livello energetico
più basso dell’idrogeno corrispondono due stati distinti: quello con n 5 1, / 5 0,
m/ 5 0, ms 5 e quello con n 5 1, / 5 0, m/ 5 0, ms 5 2 . Prescindendo dal nu-
mero quantico di spin, lo stato con n 5 1, / 5 0, m/ 5 0, che ha l’energia più
bassa, è lo stato fondamentale.
Al livello energetico n 5 2, / 5 0 corrispondono due stati, mentre sono sei quel-
li associati al livello n 5 2, / 5 1. Tutti questi stati sono elencati nella tabella 2;
la figura 22 associa loro il numero di elettroni che possono accogliere.
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numero di stati associati a un certo livello energetico determina il numero di
elettroni (e2) che possono trovarvi posto. Quando un livello energetico è “pieno”,
gli elettroni in eccesso devono trovare un posto a energie più elevate. Da questo
riempimento progressivo dei livelli energetici ha origine la Tavola Periodica de-
gli elementi.

Le nuvole di probabilità degli elettroni: 
onde stazionarie tridimensionali
Come abbiamo detto nel paragrafo precedente, la soluzione dell’equazione di
Schrödinger fornisce la funzione d’onda associata a un particolare sistema fisico.
La funzione d’onda dell’idrogeno permette di calcolare la probabilità di trova-
re l’elettrone in una particolare posizione. Il modo migliore per visualizzare
questa distribuzione di probabilità consiste nell’utilizzare una “nuvola di 
probabilità”, come nella figura 23. La probabilità di trovare l’elettrone è mag-
giore dove la nuvola è più densa. Nel caso mostrato nella figura, corrisponden-
te allo stato fondamentale (n 5 1, / 5 0, m/ 5 0), la probabilità di trovare l’elet-
trone è distribuita con una simmetria sferica e diminuisce rapidamente
all’aumentare della distanza.
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livello energetico è associato a un numero
ben preciso di “stati quantici” determinati
dai valori dei quattro numeri quantici.
Negli atomi a più elettroni questi stati
portano alla formazione della tavola
periodica degli elementi, come vedremo
nel prossimo capitolo.

La struttura dei livelli energetici dell’idrogeno
La struttura dei livelli energetici dell’idrogeno in assenza di campo magnetico
è illustrata nella figura 22 insieme ai corrispondenti numeri quantici. Dato che
le energie sono le stesse del modello di Bohr, lo spettro sarà lo stesso del mo-
dello di Bohr e dei dati sperimentali.
Uno stato dell’idrogeno è definito come una particolare quaterna di valori as-
segnati ai quattro numeri quantici. La figura 22 mostra che a ogni livello ener-
getico è associato un certo numero di stati. Ad esempio, al livello energetico
più basso dell’idrogeno corrispondono due stati distinti: quello con n 5 1, / 5 0,
m/ 5 0, ms 5 e quello con n 5 1, / 5 0, m/ 5 0, ms 5 2 . Prescindendo dal nu-
mero quantico di spin, lo stato con n 5 1, / 5 0, m/ 5 0, che ha l’energia più
bassa, è lo stato fondamentale.
Al livello energetico n 5 2, / 5 0 corrispondono due stati, mentre sono sei quel-
li associati al livello n 5 2, / 5 1. Tutti questi stati sono elencati nella tabella 2;
la figura 22 associa loro il numero di elettroni che possono accogliere.
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In questi stati l’elettrone non “orbita”



Gli stati dell’idrogeno

!232

976 C A P I T O L O  2 1   L a  f i s i c a  q u a n t i s t i c a

n5 1, O 5 0 Due stati

n 5 1

n 5 1

/ 5 0

/ 5 0

m/ 5 0

m/ 5 0

ms 5

ms 5 2
1
2

1
2

n5 2, O 5 0 Due stati

n 5 2

n 5 2

/ 5 0

/ 5 0

m/ 5 0

m/ 5 0

ms 5

ms 5 2
1
2

1
2

n5 2, O 5 1 Sei stati

n 5 2

n 5 2

n 5 2

n 5 2

n 5 2

n 5 2

/ 5 1

/ 5 1

/ 5 1

/ 5 1

/ 5 1

/ 5 1

m/ 5 1

m/ 5 1

m/ 5 0

m/ 5 0

m/ 5 21

m/ 5 21

ms 5

ms 5 2

ms 5

ms 5 2

ms 5

ms 5 2
1
2

1
2

1
2

1
2

1
2

1
2

TABELLA 2 Stati dell’idrogeno per n5 1 e n5 2

s FIGURA 23 Nuvola di probabilità
per lo stato fondamentale dell’idrogeno

Nel modello quantistico dell’idrogeno
l’elettrone può trovarsi a qualsiasi
distanza dal nucleo. La probabilità di
trovare l’elettrone in una data posizione 
è proporzionale alla densità della 
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Nel prossimo capitolo esamineremo gli atomi a più elettroni e vedremo che il
numero di stati associati a un certo livello energetico determina il numero di
elettroni (e2) che possono trovarvi posto. Quando un livello energetico è “pieno”,
gli elettroni in eccesso devono trovare un posto a energie più elevate. Da questo
riempimento progressivo dei livelli energetici ha origine la Tavola Periodica de-
gli elementi.

Le nuvole di probabilità degli elettroni: 
onde stazionarie tridimensionali
Come abbiamo detto nel paragrafo precedente, la soluzione dell’equazione di
Schrödinger fornisce la funzione d’onda associata a un particolare sistema fisico.
La funzione d’onda dell’idrogeno permette di calcolare la probabilità di trova-
re l’elettrone in una particolare posizione. Il modo migliore per visualizzare
questa distribuzione di probabilità consiste nell’utilizzare una “nuvola di 
probabilità”, come nella figura 23. La probabilità di trovare l’elettrone è mag-
giore dove la nuvola è più densa. Nel caso mostrato nella figura, corrisponden-
te allo stato fondamentale (n 5 1, / 5 0, m/ 5 0), la probabilità di trovare l’elet-
trone è distribuita con una simmetria sferica e diminuisce rapidamente
all’aumentare della distanza.
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I valori dei livelli energetici del modello
quantistico dell’idrogeno sono in perfetto
accordo con quelli del modello di Bohr.
Nel modello quantistico, tuttavia, ogni
livello energetico è associato a un numero
ben preciso di “stati quantici” determinati
dai valori dei quattro numeri quantici.
Negli atomi a più elettroni questi stati
portano alla formazione della tavola
periodica degli elementi, come vedremo
nel prossimo capitolo.

La struttura dei livelli energetici dell’idrogeno
La struttura dei livelli energetici dell’idrogeno in assenza di campo magnetico
è illustrata nella figura 22 insieme ai corrispondenti numeri quantici. Dato che
le energie sono le stesse del modello di Bohr, lo spettro sarà lo stesso del mo-
dello di Bohr e dei dati sperimentali.
Uno stato dell’idrogeno è definito come una particolare quaterna di valori as-
segnati ai quattro numeri quantici. La figura 22 mostra che a ogni livello ener-
getico è associato un certo numero di stati. Ad esempio, al livello energetico
più basso dell’idrogeno corrispondono due stati distinti: quello con n 5 1, / 5 0,
m/ 5 0, ms 5 e quello con n 5 1, / 5 0, m/ 5 0, ms 5 2 . Prescindendo dal nu-
mero quantico di spin, lo stato con n 5 1, / 5 0, m/ 5 0, che ha l’energia più
bassa, è lo stato fondamentale.
Al livello energetico n 5 2, / 5 0 corrispondono due stati, mentre sono sei quel-
li associati al livello n 5 2, / 5 1. Tutti questi stati sono elencati nella tabella 2;
la figura 22 associa loro il numero di elettroni che possono accogliere.
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tuttavia c’è un momento angolare intrinseco 
dovuto allo spin, con due possibili valori, 

messi in evidenza da un eventuale campo 
magnetico esterno
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elettroni (e2) che possono trovarvi posto. Quando un livello energetico è “pieno”,
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gli elementi.
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La funzione d’onda dell’idrogeno permette di calcolare la probabilità di trova-
re l’elettrone in una particolare posizione. Il modo migliore per visualizzare
questa distribuzione di probabilità consiste nell’utilizzare una “nuvola di 
probabilità”, come nella figura 23. La probabilità di trovare l’elettrone è mag-
giore dove la nuvola è più densa. Nel caso mostrato nella figura, corrisponden-
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La struttura dei livelli energetici dell’idrogeno
La struttura dei livelli energetici dell’idrogeno in assenza di campo magnetico
è illustrata nella figura 22 insieme ai corrispondenti numeri quantici. Dato che
le energie sono le stesse del modello di Bohr, lo spettro sarà lo stesso del mo-
dello di Bohr e dei dati sperimentali.
Uno stato dell’idrogeno è definito come una particolare quaterna di valori as-
segnati ai quattro numeri quantici. La figura 22 mostra che a ogni livello ener-
getico è associato un certo numero di stati. Ad esempio, al livello energetico
più basso dell’idrogeno corrispondono due stati distinti: quello con n 5 1, / 5 0,
m/ 5 0, ms 5 e quello con n 5 1, / 5 0, m/ 5 0, ms 5 2 . Prescindendo dal nu-
mero quantico di spin, lo stato con n 5 1, / 5 0, m/ 5 0, che ha l’energia più
bassa, è lo stato fondamentale.
Al livello energetico n 5 2, / 5 0 corrispondono due stati, mentre sono sei quel-
li associati al livello n 5 2, / 5 1. Tutti questi stati sono elencati nella tabella 2;
la figura 22 associa loro il numero di elettroni che possono accogliere.
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di nuovo, il momento orbitale è nullo 
e non è presente un momento orbitale 

intrinseco

FIGURA 25 Nuvole di probabilità 
per gli stati eccitati dell’idrogeno

La “nuvola di probabilità” per un

elettrone dell’idrogeno diventa sempre più

complessa al crescere dei numeri quantici. 

La figura 24 rappresenta un modo diverso di visualizzare la distribuzione di

probabilità per lo stato fondamentale. Vi è raffigurato il grafico della proba-

bilità in funzione della distanza dal nucleo. È interessante osservare che la

massima probabilità si ha a una distanza dal nucleo pari al raggio di Bohr.

Certi aspetti del modello di Bohr, quindi, trovano una loro collocazione nella

soluzione finale dell’atomo di idrogeno. La differenza, tuttavia, è che nel mo-

dello di Bohr l’elettrone si trova sempre a una distanza ben definita dal nu-

cleo, visto che si muove su un’orbita circolare; nella soluzione quantistica l’e-

lettrone può trovarsi praticamente a qualsiasi distanza dal nucleo.

Gli stati con numeri quantici più alti hanno distribuzioni di probabilità di com-

plessità crescente, come è illustrato nella figura 25. Aumentando il numero

quantico n, ad esempio, l’aspetto fondamentale della distribuzione rimane lo

stesso, ma appaiono dei nodi aggiuntivi. Lo si vede nella figura 25a per il caso

n 5 2, / 5 0: osserviamo che la distribuzione è a simmetria sferica, come nel ca-

so n 5 1, / 5 0, ma c’è un nodo, dove la probabilità è nulla, che separa la parte

interna da quella esterna della distribuzione. 

Aumentando il numero quantico /, la distribuzione si complica ulteriormente.

Se ne può vedere un esempio nella figura 25b per n 5 2, / 5 1 e m/ 5 0.

5 . R I F L E T T I  S U I  C O N C E T T I Trova l’elettrone

La figura 25b rappresenta la nuvola di probabilità per lo stato n 5 2, / 5 1

dell’idrogeno. Osserviamo che la nuvola è costituita da due lobi ad alta pro-

babilità separati da un piano a probabilità zero. Dato che un elettrone in que-

sto stato non può mai trovarsi a metà strada tra i due lobi, com’è possibile

che l’elettrone si possa trovare con la stessa probabilità nel lobo superiore o

in quello inferiore?

R A G I O N A M E N T O  E  D I S C U S S I O N E

I lobi di probabilità di un elettrone sono la conseguenza di una struttura di

onda stazionaria analoga a quelle che si osservano in una corda fissata a en-

trambi gli estremi. In entrambi i casi, sulla corda e nella regione di probabi-

lità nulla di un elettrone, i nodi sono il risultato di un’interferenza distruttiva.

Ad esempio, lo spostamento di una corda può essere di uguale ampiezza da

entrambi i lati del nodo, nel quale lo spostamento è sempre nullo, proprio

come la probabilità dell’elettrone può essere alta da entrambi i lati di un no-

do di probabilità e nulla nel mezzo. In definitiva, un elettrone non si limita a

muoversi da una posizione all’altra all’interno di un atomo come se fosse

una pallina carica, ma forma un’onda stazionaria i cui nodi si trovano in po-

sizioni ben precise.

8 .   L a  t e o r i a  q u a n t i s t i c a  d e l l ’ a t o m o  d i  i d r o g e n o 977

P
ro

b
ab

il
it

à

Raggio r
(in raggi di Bohr)

0,5 1 1,5 2 2,5 3

s FIGURA 24 Andamento della
probabilità in funzione della distanza

Il grafico mostra come varia la probabilità 

di trovare un elettrone in funzione 

della distanza dal nucleo per lo stato

fondamentale dell’idrogeno. Osserviamo

che la probabilità massima si ha a una

distanza uguale al raggio di Bohr, r1.
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TABELLA 2 Stati dell’idrogeno per n5 1 e n5 2

s FIGURA 23 Nuvola di probabilità
per lo stato fondamentale dell’idrogeno

Nel modello quantistico dell’idrogeno
l’elettrone può trovarsi a qualsiasi
distanza dal nucleo. La probabilità di
trovare l’elettrone in una data posizione 
è proporzionale alla densità della 
“nuvola di probabilità”.

Nel prossimo capitolo esamineremo gli atomi a più elettroni e vedremo che il
numero di stati associati a un certo livello energetico determina il numero di
elettroni (e2) che possono trovarvi posto. Quando un livello energetico è “pieno”,
gli elettroni in eccesso devono trovare un posto a energie più elevate. Da questo
riempimento progressivo dei livelli energetici ha origine la Tavola Periodica de-
gli elementi.

Le nuvole di probabilità degli elettroni: 
onde stazionarie tridimensionali
Come abbiamo detto nel paragrafo precedente, la soluzione dell’equazione di
Schrödinger fornisce la funzione d’onda associata a un particolare sistema fisico.
La funzione d’onda dell’idrogeno permette di calcolare la probabilità di trova-
re l’elettrone in una particolare posizione. Il modo migliore per visualizzare
questa distribuzione di probabilità consiste nell’utilizzare una “nuvola di 
probabilità”, come nella figura 23. La probabilità di trovare l’elettrone è mag-
giore dove la nuvola è più densa. Nel caso mostrato nella figura, corrisponden-
te allo stato fondamentale (n 5 1, / 5 0, m/ 5 0), la probabilità di trovare l’elet-
trone è distribuita con una simmetria sferica e diminuisce rapidamente
all’aumentare della distanza.
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6e– 10e–2e–

n 5 2

n 5 3

n 5 1

/ 5 0 / 5 1 / 5 2

s FIGURA 22 La struttura dei livelli
energetici dell’idrogeno

I valori dei livelli energetici del modello
quantistico dell’idrogeno sono in perfetto
accordo con quelli del modello di Bohr.
Nel modello quantistico, tuttavia, ogni
livello energetico è associato a un numero
ben preciso di “stati quantici” determinati
dai valori dei quattro numeri quantici.
Negli atomi a più elettroni questi stati
portano alla formazione della tavola
periodica degli elementi, come vedremo
nel prossimo capitolo.

La struttura dei livelli energetici dell’idrogeno
La struttura dei livelli energetici dell’idrogeno in assenza di campo magnetico
è illustrata nella figura 22 insieme ai corrispondenti numeri quantici. Dato che
le energie sono le stesse del modello di Bohr, lo spettro sarà lo stesso del mo-
dello di Bohr e dei dati sperimentali.
Uno stato dell’idrogeno è definito come una particolare quaterna di valori as-
segnati ai quattro numeri quantici. La figura 22 mostra che a ogni livello ener-
getico è associato un certo numero di stati. Ad esempio, al livello energetico
più basso dell’idrogeno corrispondono due stati distinti: quello con n 5 1, / 5 0,
m/ 5 0, ms 5 e quello con n 5 1, / 5 0, m/ 5 0, ms 5 2 . Prescindendo dal nu-
mero quantico di spin, lo stato con n 5 1, / 5 0, m/ 5 0, che ha l’energia più
bassa, è lo stato fondamentale.
Al livello energetico n 5 2, / 5 0 corrispondono due stati, mentre sono sei quel-
li associati al livello n 5 2, / 5 1. Tutti questi stati sono elencati nella tabella 2;
la figura 22 associa loro il numero di elettroni che possono accogliere.
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FIGURA 25 Nuvole di probabilità 
per gli stati eccitati dell’idrogeno

La “nuvola di probabilità” per un

elettrone dell’idrogeno diventa sempre più

complessa al crescere dei numeri quantici. 

La figura 24 rappresenta un modo diverso di visualizzare la distribuzione di

probabilità per lo stato fondamentale. Vi è raffigurato il grafico della proba-

bilità in funzione della distanza dal nucleo. È interessante osservare che la

massima probabilità si ha a una distanza dal nucleo pari al raggio di Bohr.

Certi aspetti del modello di Bohr, quindi, trovano una loro collocazione nella

soluzione finale dell’atomo di idrogeno. La differenza, tuttavia, è che nel mo-

dello di Bohr l’elettrone si trova sempre a una distanza ben definita dal nu-

cleo, visto che si muove su un’orbita circolare; nella soluzione quantistica l’e-

lettrone può trovarsi praticamente a qualsiasi distanza dal nucleo.

Gli stati con numeri quantici più alti hanno distribuzioni di probabilità di com-

plessità crescente, come è illustrato nella figura 25. Aumentando il numero

quantico n, ad esempio, l’aspetto fondamentale della distribuzione rimane lo

stesso, ma appaiono dei nodi aggiuntivi. Lo si vede nella figura 25a per il caso

n 5 2, / 5 0: osserviamo che la distribuzione è a simmetria sferica, come nel ca-

so n 5 1, / 5 0, ma c’è un nodo, dove la probabilità è nulla, che separa la parte

interna da quella esterna della distribuzione. 

Aumentando il numero quantico /, la distribuzione si complica ulteriormente.

Se ne può vedere un esempio nella figura 25b per n 5 2, / 5 1 e m/ 5 0.

5 . R I F L E T T I  S U I  C O N C E T T I Trova l’elettrone

La figura 25b rappresenta la nuvola di probabilità per lo stato n 5 2, / 5 1

dell’idrogeno. Osserviamo che la nuvola è costituita da due lobi ad alta pro-

babilità separati da un piano a probabilità zero. Dato che un elettrone in que-

sto stato non può mai trovarsi a metà strada tra i due lobi, com’è possibile

che l’elettrone si possa trovare con la stessa probabilità nel lobo superiore o

in quello inferiore?

R A G I O N A M E N T O  E  D I S C U S S I O N E

I lobi di probabilità di un elettrone sono la conseguenza di una struttura di

onda stazionaria analoga a quelle che si osservano in una corda fissata a en-

trambi gli estremi. In entrambi i casi, sulla corda e nella regione di probabi-

lità nulla di un elettrone, i nodi sono il risultato di un’interferenza distruttiva.

Ad esempio, lo spostamento di una corda può essere di uguale ampiezza da

entrambi i lati del nodo, nel quale lo spostamento è sempre nullo, proprio

come la probabilità dell’elettrone può essere alta da entrambi i lati di un no-

do di probabilità e nulla nel mezzo. In definitiva, un elettrone non si limita a

muoversi da una posizione all’altra all’interno di un atomo come se fosse

una pallina carica, ma forma un’onda stazionaria i cui nodi si trovano in po-

sizioni ben precise.
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Il grafico mostra come varia la probabilità 
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con tre possibili proiezioni, che combinate con i 
due possibili stati di spin dell’elettrone danno sei 
stati
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TABELLA 2 Stati dell’idrogeno per n5 1 e n5 2

s FIGURA 23 Nuvola di probabilità
per lo stato fondamentale dell’idrogeno

Nel modello quantistico dell’idrogeno
l’elettrone può trovarsi a qualsiasi
distanza dal nucleo. La probabilità di
trovare l’elettrone in una data posizione 
è proporzionale alla densità della 
“nuvola di probabilità”.

Nel prossimo capitolo esamineremo gli atomi a più elettroni e vedremo che il
numero di stati associati a un certo livello energetico determina il numero di
elettroni (e2) che possono trovarvi posto. Quando un livello energetico è “pieno”,
gli elettroni in eccesso devono trovare un posto a energie più elevate. Da questo
riempimento progressivo dei livelli energetici ha origine la Tavola Periodica de-
gli elementi.

Le nuvole di probabilità degli elettroni: 
onde stazionarie tridimensionali
Come abbiamo detto nel paragrafo precedente, la soluzione dell’equazione di
Schrödinger fornisce la funzione d’onda associata a un particolare sistema fisico.
La funzione d’onda dell’idrogeno permette di calcolare la probabilità di trova-
re l’elettrone in una particolare posizione. Il modo migliore per visualizzare
questa distribuzione di probabilità consiste nell’utilizzare una “nuvola di 
probabilità”, come nella figura 23. La probabilità di trovare l’elettrone è mag-
giore dove la nuvola è più densa. Nel caso mostrato nella figura, corrisponden-
te allo stato fondamentale (n 5 1, / 5 0, m/ 5 0), la probabilità di trovare l’elet-
trone è distribuita con una simmetria sferica e diminuisce rapidamente
all’aumentare della distanza.
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s FIGURA 22 La struttura dei livelli
energetici dell’idrogeno

I valori dei livelli energetici del modello
quantistico dell’idrogeno sono in perfetto
accordo con quelli del modello di Bohr.
Nel modello quantistico, tuttavia, ogni
livello energetico è associato a un numero
ben preciso di “stati quantici” determinati
dai valori dei quattro numeri quantici.
Negli atomi a più elettroni questi stati
portano alla formazione della tavola
periodica degli elementi, come vedremo
nel prossimo capitolo.

La struttura dei livelli energetici dell’idrogeno
La struttura dei livelli energetici dell’idrogeno in assenza di campo magnetico
è illustrata nella figura 22 insieme ai corrispondenti numeri quantici. Dato che
le energie sono le stesse del modello di Bohr, lo spettro sarà lo stesso del mo-
dello di Bohr e dei dati sperimentali.
Uno stato dell’idrogeno è definito come una particolare quaterna di valori as-
segnati ai quattro numeri quantici. La figura 22 mostra che a ogni livello ener-
getico è associato un certo numero di stati. Ad esempio, al livello energetico
più basso dell’idrogeno corrispondono due stati distinti: quello con n 5 1, / 5 0,
m/ 5 0, ms 5 e quello con n 5 1, / 5 0, m/ 5 0, ms 5 2 . Prescindendo dal nu-
mero quantico di spin, lo stato con n 5 1, / 5 0, m/ 5 0, che ha l’energia più
bassa, è lo stato fondamentale.
Al livello energetico n 5 2, / 5 0 corrispondono due stati, mentre sono sei quel-
li associati al livello n 5 2, / 5 1. Tutti questi stati sono elencati nella tabella 2;
la figura 22 associa loro il numero di elettroni che possono accogliere.

1
2

1
2

9788863643800_944_1005_C21.qxd  27-02-2013  15:31  Pagina 976

• dato n, stati degeneri (stessa energia) 
• un campo magnetico rimuove la degenerazione (effetto Zeman) 
• “struttura fine”, anche per effetto del campo magnetico generato 

dali’elettrone che ruota intorno al protone α = e2

4πε0!c
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Consideriamo ad esempio l’elemento litio, che ha due elettroni nello stato n 5 1,
/ 5 0 e un elettrone nello stato n 5 2, / 5 0. Tale disposizione, detta configura-
zione elettronica, può essere abbreviata come segue:

1s22s1

In questa espressione la parte 1s2 indica n 5 1 (1s2), / 5 0 (1s2) e la presenza di
due elettroni (1s2). Analogamente, la parte 2s1 indica un elettrone (2s1) nello
stato n 5 2 (2s1) e / 5 0 (2s1). 
Nella figura 5 è illustrata la notazione utilizzata nelle configurazioni elettroniche.

E S E R C I Z I O

1 Utilizza la notazione introdotta per descrivere la configurazione elettronica:

a) dell’azoto b) del sodio

a) I sottolivelli 1s e 2s dell’azoto (Z 5 7) sono pieni mentre nel sottolivello 2p ci
sono tre elettroni. Dunque la configurazione elettronica è: 1s22s22p3.

b) Nel sodio (Z 5 11), un elettrone si trova nel sottolivello 3s; tutti gli altri sotto-
livelli interni sono occupati, dunque la configurazione è: 1s22s22p63s1.

La tabella 2 presenta l’elenco di configurazioni elettroniche per gli elementi dal l’i-
drogeno (H) al potassio (K). Osserviamo che i livelli 3d del potassio non ospitano
elettroni, in accordo con l’inversione dei livelli che si osserva nella figura 4.

Fra gli elementi elencati nella tabella 2 troviamo numerosi casi interessanti.
Gli elementi idrogeno, litio, sodio e potassio hanno tutti lo stesso tipo di confi-
gurazione elettronica per l’ultimo elettrone dell’atomo, cioè per il più esterno.
In particolare, l’elettrone più esterno (e l’unico) dell’idrogeno è l’elettrone 1s1.
Nel caso del litio vediamo che l’elettrone più esterno è 2s1, l’elettrone più ester-
no del sodio è 3s1 e quello del potassio è 4s1. Se continuassimo a scorrere 
l’elenco degli elementi, potremmo osservare che il rubidio ha un elettrone
esterno 5s1, il cesio un elettrone esterno 6s1 e il francio un elettrone esterno 7s1.
In ciascun caso l’elettrone esterno è un elettrone singolo e si trova in un sottoli-
vello s che altrimenti sarebbe vuoto.

1 .   G l i  a t o m i  c o n  p i ù  e l e t t r o n i  e  l a  T a v o l a  P e r i o d i c a 1013

Numero quantico 
principale

n = 3

3p6

Numero degli
elettroni nel

sottolivello = 6

Numero quantico del
momento angolare

 = 1 (p)

s FIGURA 5 Configurazioni
elettroniche

L’esempio riportato indica la presenza 
di sei elettroni nel livello energetico 
n 5 3, / 5 1 (p).

Numero atomico Elemento Configurazione elettronica

1

2

3

4

5

6

7

8

9

10

11

12

13

14

15

16

17

18

19

Idrogeno (H)

Elio (He)

Litio (Li)

Berillio (Be)

Boro (B)

Carbonio (C)

Azoto (N)

Ossigeno (O)

Fluoro (F)

Neon (Ne)

Sodio (Na)

Magnesio (Mg)

Alluminio (Al)

Silicio (Si)

Fosforo (P)

Zolfo (S)

Cloro (Cl)

Argon (Ar)

Potassio (K)

1s22s2

1s1

1s2

1s22s1

1s22s22p63s23p64s1
1s22s22p63s23p6

1s22s22p63s23p5

1s22s22p63s23p4

1s22s22p63s23p3

1s22s22p63s23p2

1s22s22p63s23p1

1s22s22p63s2
1s22s22p63s1
1s22s22p6

1s22s22p5

1s22s22p4

1s22s22p3

1s22s22p2

1s22s22p1

TABELLA 2

Configurazione elettronica degli elementi dall’idrogeno al potassio
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Consideriamo ad esempio l’elemento litio, che ha due elettroni nello stato n 5 1,
/ 5 0 e un elettrone nello stato n 5 2, / 5 0. Tale disposizione, detta configura-
zione elettronica, può essere abbreviata come segue:

1s22s1

In questa espressione la parte 1s2 indica n 5 1 (1s2), / 5 0 (1s2) e la presenza di
due elettroni (1s2). Analogamente, la parte 2s1 indica un elettrone (2s1) nello
stato n 5 2 (2s1) e / 5 0 (2s1). 
Nella figura 5 è illustrata la notazione utilizzata nelle configurazioni elettroniche.

E S E R C I Z I O

1 Utilizza la notazione introdotta per descrivere la configurazione elettronica:

a) dell’azoto b) del sodio

a) I sottolivelli 1s e 2s dell’azoto (Z 5 7) sono pieni mentre nel sottolivello 2p ci
sono tre elettroni. Dunque la configurazione elettronica è: 1s22s22p3.

b) Nel sodio (Z 5 11), un elettrone si trova nel sottolivello 3s; tutti gli altri sotto-
livelli interni sono occupati, dunque la configurazione è: 1s22s22p63s1.

La tabella 2 presenta l’elenco di configurazioni elettroniche per gli elementi dal l’i-
drogeno (H) al potassio (K). Osserviamo che i livelli 3d del potassio non ospitano
elettroni, in accordo con l’inversione dei livelli che si osserva nella figura 4.

Fra gli elementi elencati nella tabella 2 troviamo numerosi casi interessanti.
Gli elementi idrogeno, litio, sodio e potassio hanno tutti lo stesso tipo di confi-
gurazione elettronica per l’ultimo elettrone dell’atomo, cioè per il più esterno.
In particolare, l’elettrone più esterno (e l’unico) dell’idrogeno è l’elettrone 1s1.
Nel caso del litio vediamo che l’elettrone più esterno è 2s1, l’elettrone più ester-
no del sodio è 3s1 e quello del potassio è 4s1. Se continuassimo a scorrere 
l’elenco degli elementi, potremmo osservare che il rubidio ha un elettrone
esterno 5s1, il cesio un elettrone esterno 6s1 e il francio un elettrone esterno 7s1.
In ciascun caso l’elettrone esterno è un elettrone singolo e si trova in un sottoli-
vello s che altrimenti sarebbe vuoto.

1 .   G l i  a t o m i  c o n  p i ù  e l e t t r o n i  e  l a  T a v o l a  P e r i o d i c a 1013

Numero quantico 
principale

n = 3

3p6

Numero degli
elettroni nel

sottolivello = 6

Numero quantico del
momento angolare

 = 1 (p)

s FIGURA 5 Configurazioni
elettroniche

L’esempio riportato indica la presenza 
di sei elettroni nel livello energetico 
n 5 3, / 5 1 (p).
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Consideriamo ad esempio l’elemento litio, che ha due elettroni nello stato n 5 1,
/ 5 0 e un elettrone nello stato n 5 2, / 5 0. Tale disposizione, detta configura-
zione elettronica, può essere abbreviata come segue:

1s22s1

In questa espressione la parte 1s2 indica n 5 1 (1s2), / 5 0 (1s2) e la presenza di
due elettroni (1s2). Analogamente, la parte 2s1 indica un elettrone (2s1) nello
stato n 5 2 (2s1) e / 5 0 (2s1). 
Nella figura 5 è illustrata la notazione utilizzata nelle configurazioni elettroniche.

E S E R C I Z I O

1 Utilizza la notazione introdotta per descrivere la configurazione elettronica:

a) dell’azoto b) del sodio

a) I sottolivelli 1s e 2s dell’azoto (Z 5 7) sono pieni mentre nel sottolivello 2p ci
sono tre elettroni. Dunque la configurazione elettronica è: 1s22s22p3.

b) Nel sodio (Z 5 11), un elettrone si trova nel sottolivello 3s; tutti gli altri sotto-
livelli interni sono occupati, dunque la configurazione è: 1s22s22p63s1.

La tabella 2 presenta l’elenco di configurazioni elettroniche per gli elementi dal l’i-
drogeno (H) al potassio (K). Osserviamo che i livelli 3d del potassio non ospitano
elettroni, in accordo con l’inversione dei livelli che si osserva nella figura 4.

Fra gli elementi elencati nella tabella 2 troviamo numerosi casi interessanti.
Gli elementi idrogeno, litio, sodio e potassio hanno tutti lo stesso tipo di confi-
gurazione elettronica per l’ultimo elettrone dell’atomo, cioè per il più esterno.
In particolare, l’elettrone più esterno (e l’unico) dell’idrogeno è l’elettrone 1s1.
Nel caso del litio vediamo che l’elettrone più esterno è 2s1, l’elettrone più ester-
no del sodio è 3s1 e quello del potassio è 4s1. Se continuassimo a scorrere 
l’elenco degli elementi, potremmo osservare che il rubidio ha un elettrone
esterno 5s1, il cesio un elettrone esterno 6s1 e il francio un elettrone esterno 7s1.
In ciascun caso l’elettrone esterno è un elettrone singolo e si trova in un sottoli-
vello s che altrimenti sarebbe vuoto.

1 .   G l i  a t o m i  c o n  p i ù  e l e t t r o n i  e  l a  T a v o l a  P e r i o d i c a 1013
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sottolivello = 6

Numero quantico del
momento angolare

 = 1 (p)

s FIGURA 5 Configurazioni
elettroniche

L’esempio riportato indica la presenza 
di sei elettroni nel livello energetico 
n 5 3, / 5 1 (p).
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Consideriamo ad esempio l’elemento litio, che ha due elettroni nello stato n 5 1,
/ 5 0 e un elettrone nello stato n 5 2, / 5 0. Tale disposizione, detta configura-
zione elettronica, può essere abbreviata come segue:

1s22s1

In questa espressione la parte 1s2 indica n 5 1 (1s2), / 5 0 (1s2) e la presenza di
due elettroni (1s2). Analogamente, la parte 2s1 indica un elettrone (2s1) nello
stato n 5 2 (2s1) e / 5 0 (2s1). 
Nella figura 5 è illustrata la notazione utilizzata nelle configurazioni elettroniche.

E S E R C I Z I O

1 Utilizza la notazione introdotta per descrivere la configurazione elettronica:

a) dell’azoto b) del sodio

a) I sottolivelli 1s e 2s dell’azoto (Z 5 7) sono pieni mentre nel sottolivello 2p ci
sono tre elettroni. Dunque la configurazione elettronica è: 1s22s22p3.

b) Nel sodio (Z 5 11), un elettrone si trova nel sottolivello 3s; tutti gli altri sotto-
livelli interni sono occupati, dunque la configurazione è: 1s22s22p63s1.

La tabella 2 presenta l’elenco di configurazioni elettroniche per gli elementi dal l’i-
drogeno (H) al potassio (K). Osserviamo che i livelli 3d del potassio non ospitano
elettroni, in accordo con l’inversione dei livelli che si osserva nella figura 4.

Fra gli elementi elencati nella tabella 2 troviamo numerosi casi interessanti.
Gli elementi idrogeno, litio, sodio e potassio hanno tutti lo stesso tipo di confi-
gurazione elettronica per l’ultimo elettrone dell’atomo, cioè per il più esterno.
In particolare, l’elettrone più esterno (e l’unico) dell’idrogeno è l’elettrone 1s1.
Nel caso del litio vediamo che l’elettrone più esterno è 2s1, l’elettrone più ester-
no del sodio è 3s1 e quello del potassio è 4s1. Se continuassimo a scorrere 
l’elenco degli elementi, potremmo osservare che il rubidio ha un elettrone
esterno 5s1, il cesio un elettrone esterno 6s1 e il francio un elettrone esterno 7s1.
In ciascun caso l’elettrone esterno è un elettrone singolo e si trova in un sottoli-
vello s che altrimenti sarebbe vuoto.
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s FIGURA 5 Configurazioni
elettroniche

L’esempio riportato indica la presenza 
di sei elettroni nel livello energetico 
n 5 3, / 5 1 (p).
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Consideriamo ad esempio l’elemento litio, che ha due elettroni nello stato n 5 1,
/ 5 0 e un elettrone nello stato n 5 2, / 5 0. Tale disposizione, detta configura-
zione elettronica, può essere abbreviata come segue:

1s22s1

In questa espressione la parte 1s2 indica n 5 1 (1s2), / 5 0 (1s2) e la presenza di
due elettroni (1s2). Analogamente, la parte 2s1 indica un elettrone (2s1) nello
stato n 5 2 (2s1) e / 5 0 (2s1). 
Nella figura 5 è illustrata la notazione utilizzata nelle configurazioni elettroniche.

E S E R C I Z I O

1 Utilizza la notazione introdotta per descrivere la configurazione elettronica:

a) dell’azoto b) del sodio

a) I sottolivelli 1s e 2s dell’azoto (Z 5 7) sono pieni mentre nel sottolivello 2p ci
sono tre elettroni. Dunque la configurazione elettronica è: 1s22s22p3.

b) Nel sodio (Z 5 11), un elettrone si trova nel sottolivello 3s; tutti gli altri sotto-
livelli interni sono occupati, dunque la configurazione è: 1s22s22p63s1.

La tabella 2 presenta l’elenco di configurazioni elettroniche per gli elementi dal l’i-
drogeno (H) al potassio (K). Osserviamo che i livelli 3d del potassio non ospitano
elettroni, in accordo con l’inversione dei livelli che si osserva nella figura 4.

Fra gli elementi elencati nella tabella 2 troviamo numerosi casi interessanti.
Gli elementi idrogeno, litio, sodio e potassio hanno tutti lo stesso tipo di confi-
gurazione elettronica per l’ultimo elettrone dell’atomo, cioè per il più esterno.
In particolare, l’elettrone più esterno (e l’unico) dell’idrogeno è l’elettrone 1s1.
Nel caso del litio vediamo che l’elettrone più esterno è 2s1, l’elettrone più ester-
no del sodio è 3s1 e quello del potassio è 4s1. Se continuassimo a scorrere 
l’elenco degli elementi, potremmo osservare che il rubidio ha un elettrone
esterno 5s1, il cesio un elettrone esterno 6s1 e il francio un elettrone esterno 7s1.
In ciascun caso l’elettrone esterno è un elettrone singolo e si trova in un sottoli-
vello s che altrimenti sarebbe vuoto.
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s FIGURA 5 Configurazioni
elettroniche

L’esempio riportato indica la presenza 
di sei elettroni nel livello energetico 
n 5 3, / 5 1 (p).
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l = 0,

l = 0, 2l+1=1 stati m, con spin 2 stati

l = 1, 2l+1=3 stati m, con spin 6 stati

l = 2, 2l+1=5 stati m, con spin 10 stati

l = 3, 2l+1=7 stati m, con spin 14 stati
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esperimento con elettroni 
(1961)
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che succede se riduco l’intensità in modo che ogni volta 
ci sia un solo elettrone in movimento?

tutto quello che segue si applica 
altrettanto bene ai fotoni: il dualismo 
onda-corpuscolo compare sempre 
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che succede se cerco di misurare il passaggio 
dell’elettrone da una delle due fenditure ?! 
• mettiamo un contatore sul percorso di una delle due fenditure: se 

riveliamo il passaggio in una fenditura, le frange di interferenza 
scompaiono 

• immaginiamo allora un dispositivo che può essere attivato o meno, 
addirittura che sia posto dopo una delle due fenditure: il risultato 
non cambia; se riveliamo il passaggio in una fenditura, le frange di 
interferenza scompaiono 

• se metto un rivelatore su uno dei percorsi e l’elettrone viene rivelato, 
allora non passa più nell’altra fenditura e le frange di interferenza 
scompaiono. Se non vedo l’elettrone, allora l’elettrone passa solo 
nell’altra fenditura, non osservo le frange ma la figura è spostata 

dualismo onda-corpuscolo; non posso mai osservare 
contemporaneamente comportamenti ondulatori e 
corpuscolari: principio di complementarità



Le interpretazioni della MQ
come si trasmette l’informazione all’altra fenditura? 
interpretazione di Copenaghen: 

la misura provoca il “collasso” della funzione d’onda: la sovrapposizione 
dei due stati con probabilità 50% e 50% si riduce al solo stato 
osservato con probabilità 100% 

interpretazione “realistica”: 
ci sono delle variabili non misurabili, “nascoste” che distinguono i due 

stati che appaiono sovrapposti: la sovrapposizione è solo statistica

!247



Esperimento EPR (1935)
esperimento concettuale proposto da Einstein, Podolsky 

e Rosen che permette di distinguere tra i due casi: 
consideriamo una variabile discreta X che può assumere solo due 

valori, +1 e -1 (polarizzazione o spin) 
supponiamo che due particelle vengano preparate a partire da uno stato 

iniziale con X totale uguale a zero: allora se una delle due ha X=+1, 
l’altra deve avere necessariamente X=-1. Se la preparazione è 
simmetrica, i due stati sono equiprobabili: P(+1)=P(-1)=50% per 
entrambe le particelle 

se ora le due particelle vengono allontanate e misurate in due posti 
diversi A e B (da Alice e da Bob), Alice misura X=+1 con probabilità 
50%. Ma se Bob nello stesso istante fa la misura, deve misurare 
X=-1 con probabilità 100% 

però l’informazione che Alice ha misurato X=+1 non può propagarsi con 
velocità infinita alla particella di Bob, senza violare la RR (possiamo 
dunque parlare della richiesta di “realismo locale”), quindi ci devono 
essere delle variabili nascoste
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Disuguaglianza di Bell (1964)
Per distinguere tra le due interpretazioni si deve però trovare un caso in cui 

non sia rilevante la singola misura (il cui esito è scontato in entrambe le 
interpretazioni), ma la correlazione tra due possibili misure. In questo 
modo con l’analisi probabilistica è possibile distinguere tra una 
eventuale correlazione nascosta e un processo casuale che fa 
collassare la funzione d’onda. 

consideriamo due numeri quantici che non possono essere misurati 
contemporaneamente, x e y, e che abbiano entrambi due soli possibili 
valori, +1 e -1 (esempi: polarizzazione lineare o circolare per un fotone) 

se misuro x=1 e poi misuro y, devo trovare y=1 in metà dei casi e y=-1 
nell’altra metà. 

Immaginiamo ora una sorgente che emetta una coppia di particelle con x 
opposti, oppure y opposti e le particelle siano misurate da due 
osservatori lontani tra loro 

se Alice misura x=1, Bob misurerà necessariamente x=-1 
se Alice decide invece di misurare y, Bob misurerà x=1 o -1 nella metà dei 

casi
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Disuguaglianza di Bell (2)
In questo caso è la decisione di Alice di cosa misurare che 

modifica la misura di Bob, e la decisione di Alice non può 
essere legata a variabili nascoste del sistema 

Notiamo che una singola misura ora non ci dice nulla! E’ solo 
l’analisi della frequenza combinata dei vari risultati (ossia 
delle correlazioni) che permette di distinguere tra i due casi 

Bell dimostra che le correlazioni sono necessariamente 
diverse nella MQ e nel realismo locale 

Le restrizioni imposte da Bell alle correlazioni tra variabili 
correlate prendono il nome di “diseguaglianze di Bell” 

Le diseguaglianze di Bell possono essere violate dalla 
meccanica quantistica, nella quale il collasso della funzione 
d’onda intoduce una non-località negli stati del sistema, per 
cui si parla di stati “entagled”
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Disuguaglianza di Bell (3)
Deve passare una ventina d’anni perché Alain Aspect riesca a 

fare un esperimento (1981-82) in grado di verificare la 
violazione di una disuguaglianza di Bell 

Tutti i successivi esperimenti sembrano privilegiare con sempre 
maggiore significatività la MQ, quindi si deve rinunciare o al 
realismo o alla località 

Ma Einstein aveva invocato la località proprio per preservare il 
realismo… 

Oggi però si privilegia l’abbandono della località, soprattutto sulla 
base del fatto che la relatività speciale è comunque 
preservata dalla dimostrata impossibilità di utilizzare la non 
località della funzione d’onda per trasmettere segnali con 
velocità superiore a quella della luce 

E, ancora una volta, le applicazioni degli stati “entangled” 
procedono senza curarsi troppo dei fondamenti della MQ…
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