L’ATOMO

Atomo vuol dire indivisibile.

Un atomo è la parte più piccola di un elemento, che ne mantiene le caratteristiche chimiche.

Un elemento è una sostanza che non può essere scomposta in atomi di tipo diverso.

Molecola è la parte più piccola di un composto, che ne mantiene le caratteristiche chimiche.

Un molecola può essere scomposta in atomi di tipo diverso.

Per i greci l’atomo è una sfera piena e senza cariche.

1803 teoria atomica di Dalton

1) gli atomi sono piccoli e indivisibili

2) gli atomi di un elemento sono tutti uguali tra loro

3) gli atomi di un elemento sono diversi dagli atomi di un altro elemento

4) gli atomi in una reazione chimica non cambiano di massa, non possono essere creati né possono essere distrutti, ma cambiano i rapporti tra di loro.

Alla fine del 1800 vengono identificate le particelle subatomiche:

	nome
	Carica
	massa

	Elettrone
	- 1
	~ 0

	Protone
	+ 1
	+ 1

	neutrone
	0
	+ 1


L’atomo è sempre una sfera piena, ma ci sono cariche positive e negative mescolate. L’atomo non è più indivisibile.(ELETTRICITA’ STATICA)

1910 MODELLO ATOMICO DI RUTHERFORD

Se viene bombardata una lamina d’oro con particelle radioattive α, che sono cariche positivamente, alcune di esse vengono deviate, altre vengono riflesse, ma la maggior parte di esse passa indisturbata.

L’atomo ha un nucleo carico positivamente al centro, dove è concentrata la maggior parte della massa, mentre le cariche negative ruotano intorno al nucleo. La maggior parte dell’atomo è vuoto.

1913 MODELLO ATOMICO DI BOHR

Quando si colpisce un elemento con un’onda luminosa a lunghezza d’onda precisa, l’atomo si “eccita”. Quando l’onda luminosa cessa, l’atomo emette luce propria. Se facciamo passare la luce emessa da un atomo eccitato attraverso un prisma, si forma uno spettro a righe, cioè non viene emessa luce con tutte le lunghezze d’onda, ma solo luce a lunghezza d’onda definita e tipica di ogni tipo d’atomo (a righe).

Nell’atomo di Bohr gli elettroni non possono orbitare a qualunque distanza dal nucleo, ma solo in orbite quantizzate. 

L’elettrone occupa l’orbita più vicina al nucleo possibile, che è quella a minor energia (atomo allo stato fondamentale). Quando si eccita salta su un’orbita superiore. Quando cessa la somministrazione di luce, l’atomo ricade sull’orbita precedente, ma riemette l’energia in più.

L’atomo ha un nucleo carico positivamente al centro. Gli elettroni ruotano intorno al nucleo come pianeti intorno al sole, in orbite circolari definite.

MODELLO ATOMICO MODERNO

Nasce da una serie di osservazioni diverse:

1) NATURA DUALISTICA DELL’ELETTRONE DI LUIS DE BROGLIE: l’elettrone si comporta come una particella, ma anche come un’onda luminosa. L’orbita stabile di un elettrone intorno al nucleo è quella nella quale il numero di periodi è intero.

2) PRINCIPIO DI INDETERMINAZIONE DI HEISEMBERG: non si può stabilire con esattezza e nello stesso momento dove si trovi un elettrone e a che velocità vada. Si può determinare una zona di maggior probabilità di presenza dell’elettrone. L’orbitale non è un’orbita sferica, ma un’area di probabilità.

3) EQUAZIONE D’ONDA DI SCHRÖEDINGER: rielabora la teoria di Bohr tenendo conto della natura ondulatoria dell’elettrone. Dall’equazione si evincono i numeri quantici:

NUMERO QUANTICO PRINCIPALE:

 n = 1,2,3,….∞

NUMERO QUANTICO SECONDARIO:
 l = 0,1,2,….(n – 1)

NUMERO QUANTICO MAGNETICO

ml = +l,….+ 1, 0, - 1,……, - l.

NUMERO QUANTICO DI SPIN

ms = + ½

4) PRINCIPIO DI ESCLUSIONE DI PAULI: non possono esserci in un atomo due elettroni con lo stesso numero quantico. In ogni orbitale possono esserci solo due elettroni con numero di spin opposto.

5) REGOLA DI HUND: se sono disponibili più orbitali con la stessa energia, gli elettroni si dispongono uno per ciascun orbitale e con lo stesso numero di spin.
6) REGOLA DELLA COSTRUZIONE SUCCESSIVA: l’elettrone occupa l’orbitale a più bassa energia, che può riceverlo.
Con n = 1 

l = 0



l’orbitale è sferico ed è chiamato 1 s

Con n = 2

l = 0



l’orbitale è sferico ed è chiamato 2 s

Con n = 2 e
l = 1
ml = + 1,0,-1

ci sono 3 orbitali p: 2px, 2py e 2pz

Con n = 3 e
l = 0



l’orbitale è sferico ed è chiamato 3 s

Con n = 3 e
l = 1    ml = + 1,0,-1

ci sono 3 orbitali p: 3px, 3py e 3pz

Con n = 3 e
l = 2
ml =+2,+1,0,-1,-2
ci sono 5 orbitali d: 3d
Con n = 4 e
l = 0



l’orbitale è sferico ed è chiamato 4 s

Con n = 4 e
l = 1    ml = + 1,0,-1

ci sono 3 orbitali p: 4px, 4py e 4pz

Con n = 4 e
l = 2
ml =+2,+1,0,-1,-2
ci sono 5 orbitali d. 3d
Con n = 4 e
l = 3
ml = + 3,+2,+1,0,-1,-2,-3 ci sono 7 orbitali f: 4f

RIEMPIMENTO DEGLI ORBITALI

1s






Z= numero atomico o numero di protoni

2s
2p





A= numero di massa o numero somma di 

3s 3 p






protoni e neutroni

4s 3d 4p






5s 4d 5p

6s 4f 5d 6p

7s 5f 6d 7p

1s2 
2s2p6

3s23p63d10

4s24p64d104f14

5s25p65d105f14
