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Atomic structure

Le energie degli atomi idrogenoidi sono date dalla seguente equazione:

Quando l'elettrone subisce una transizione, un cambiamento di stato, da un 
orbitale con numeri quantici n1, l1, ml1 ad un altro orbitale di energia 
inferiore con numeri quantici n2, l2, ml2, subisce un cambiamento di energia 
ΔE ed elimna l'energia in eccesso sotto forma di un fotone di radiazione 
elettro-magnetica con frequenza n data dalla condizione sulla frequenza di 
Bohr  ΔE = hn . 

Si potrebbe pensare che tutte le possibili transizioni siano consentite e che 
lo spettro di emissione nasca dalla transizione di un elettrone da qualsiasi 
orbitale iniziale a qualsiasi altro orbitale. Tuttavia non è così, perché un 
fotone ha un momento angolare di spin intrinseco corrispondente a s = 1. 
Poiché il momento angolare totale si conserva, la variazione del momento 
angolare dell'elettrone deve compensare il momento angolare portato via 
dal fotone. 



Quindi, un elettrone in un orbitale d (l = 2) non può effettuare una 
transizione verso un orbitale s (l = 0) perché il fotone non può portare via 
abbastanza momento angolare. Allo stesso modo, un elettrone s non può 
effettuare una transizione verso un’altro orbitale s, perché non ci sarebbe 
alcun cambiamento nel momento angolare dell'elettrone per compensare il 
momento angolare portato via dal fotone. Ne consegue che alcune 
transizioni spettroscopiche sono PERMESSE, il che significa che possono 
verificarsi, mentre altre sono PROIBITE, nel senso che non possono 
verificarsi.

Una regola di selezione è una affermazione su quali transizioni sono 
PERMESSE. Per gli atomi vengono derivate identificando le transizioni che 
conservano il momento angolare quando un fotone viene emesso o 
assorbito. Le regole di selezione per gli atomi idrogenoidi sono

The principal quantum number n can change by any amount consistent 
with the Δl
for the transition, because it does not relate directly to the angular 
momentum.
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ESERCIZIO 1

ESERCIZIO 2
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Atomic structure

Le regole di selezione e i livelli di 
energia atomica insieme spiegano 
congiuntamentela struttura di un 
diagramma di Grotrian (Vedi Figura), 

che riassume le energie degli stati
e le transizioni tra di loro. Gli 
spessori delle linee di transizione nel 
diagramma denotano le loro 
intensità relative nello spettro; 
vediamo come determinare la 
transizione intensità nella sezione 
13.2.

E



Atomic structure

Idrogeno

Lunghezze d’onda, l, in Å

23038 cm-1

Grotrian diagram of Hydrogen 

energy levels and spectra
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Atomic structure

APPROSSIMAZIONE 

ORBITALICA
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Atomic structure ELIO e LITIO  e
Principio di 
PAULI - 2

PROTONI , NEUTRONI             
NUCLEI  di  13C  (spin nucleare I=½)
NUCLEI  di  35Cl  (spin nucleare I=3/2)
NUCLEI  di  23Na  (spin nucleare I=3/2)

FOTONI                         
NUCLEI  di  12C  (spin nucleare I=0)
NUCLEI  di  14N (spin nucleare I=1)
NUCLEI  di  2H (spin nucleare I=1)
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Atomi a 2 o più elettroni

equazione di Schrödinger

Ogni elettrone i-esimo di massa m :

- è soggetto all’energia potenziale Vi(ri)=k Ze2/ri (k<0)

di attrazione da parte del nucleo.

- è soggetto all’energia potenziale jVij (Vij > 0)

di repulsione da parte di ogni altro

elettrone j-esimo  ( i  j).

- inoltre possiede energia cinetica

L’operatore Ĥ e l’eq. di Schrödinger contengono i termini 

corrispondenti di energia potenziale e cinetica

L’equazione di Schrödinger non si può risolvere in modo esatto.

Struttura Atomica

EΨΨH =ˆ

=+− ErV
m

)(
2

2
2

-e

-e

-e

-e

1
-e

+e+e
+e+e

+e+e

-e

ri

ri2

ri1
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Atomi a 2 o più elettroni

equazione di Schrödinger

Non è possibile trovare delle soluzioni analitiche dell’eq.di

Schrödinger.

Si usano delle soluzioni approssimate (ad esempio ottenute con metodi 

numerici)  e che vengono chiamate ancora

ORBITALI ATOMICI

- caratterizzati ancora dai tre numeri quantici n, , m

- ognuno degli elettroni ha ancora s = ½ ed ms = -½ , ½ 

L’espressione per l’energia

non è più valida

Struttura Atomica

EΨΨH =ˆ

-e

-e

-e

-e

-e

-e

+e+e
+e+e

+e+e

222

0

2

42 1

32 n

eZ
En




−=
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Atomi a 2 o più elettroni

equazione di Schrödinger

Effetto della repulsione elettrostatica sull’elettrone i-esimo da parte di 

ogni altro elettrone j-esimo

Esempio: l’atomo di Boro (Z=5) ; config. elettronica 1s2 2s2 2p1

Struttura Atomica

EΨΨH =ˆ

Atomo a 

2 o più elettroni

Atomi

idrogenoidi

2s
2p2s

E

2p

1s

Differenza di

energia DE

69



Atomi a 2 o più elettroni

equazione di Schrödinger

Effetto della repulsione elettrostatica sull’elettrone i-esimo da parte di 

ogni altro elettrone j-esimo

Esempio: l’atomo di Boro (Z=5) ; config. elettronica 1s2 2s2 2p1

Struttura Atomica

EΨΨH =ˆ

Atomo a 

2 o più elettroni

Atomi

idrogenoidi

2s
2p2s

E

2p

1s
6 stati elettronici

differenti

AMBIGUA

70



Diagramma di Grotrian

per l’atomo di sodioE
^

2 tipi diversi

di  diagrammi

specifica la

configurazione 

elettronica

ad esempio nella figura:

2s1

(una configurazione eccitata 

dell’idrogeno)

specifica lo

stato 

elettronico

complessivo
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Diagramma di Grotrian

per l’atomo di sodioE
^

Esempio: l’atomo di Sodio – Na (Z=11)

2s

2p

1s

3s
configuraz. 

elettronica 

fondamentale:

1s2 2s2 2p6  3s1

2s

2p

1s

3s

4s

Una config. 

elettronica 

eccitata:

1s2 2s2 2p6  4s1

specifica lo

stato 

elettronico

complessivo
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Determinanti di SLATER

Penetrazione fino al nucleo degli orbitali 

Schermaggio della carica nucleare

AufbauPrinzip - Regola di Hund

Chimica Fisica 2
Laurea Tri. Chim. In. 2022-23

Prof. Antonio Toffoletti
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DETERMINANTE DI SLATER
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Atomic structure ELIO e LITIO  e
Principio di 
PAULI - 3

DETERMINANTE DI SLATER

Ogni riga 
contiene la 
stessa 
funzione

Ogni colonna 
contiene lo 
stesso 
elettrone
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9.25.
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Atomic structure ELIO e LITIO  e
Principio di 
PAULI - 3

ESERCIZIO 9.25
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Atomic structure ATOMI A MOLTI 
ELETTRONI

The shielding constant is different for s and p electrons 
because they have different radial distributions (see the Figure). 
An s electron has a greater penetration through inner shells 
than a p electron, in the sense that it is more likely to be found 
close to the nucleus than a p electron of the same shell (the 
wave-function of a p orbital, remember, is zero at the nucleus).
Because only electrons inside the sphere defined by the loca-
tion of the electron contribute to shielding, an s electron 
experiences less shielding than a p electron. Consequently, by 
the combined effects of penetration and shielding, an s 
electron is more tightly bound than a p electron of the same 
shell. Similarly, a d electron penetrates less than a p electron of 
the same shell (recall that the wavefunction of a d orbital varies 
as r2 close to the nucleus, whereas a p orbital varies as r), and 
therefore experiences more shielding.

Shielding constants for different types of electrons in atoms 
have been calculated from their wavefunctions obtained by 
numerical solution of the Schrödinger equation for the atom 
(see the Table). We see that, in general, valence-shell s 
electrons do experience higher effective nuclear charges than p 
electrons, although there are some discrepancies.
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Atomic structure ATOMI A MOLTI 
ELETTRONI

The consequence of penetration and shielding is that the 
energies of subshells of a shell in a many-electron atom (those 
with the same values of n but different values of l) in general lie 
in the order s < p < d < f. The individual orbitals of a given 
subshell (those with the same value of l but different values of 
ml) remain degenerate because they all have the same radial 
characteristics and so experience the same effective nuclear 
charge.

We can now complete the Li story. Because the shell with n = 

2 consists of two nondegenerate subshells, with the 2s orbital 
lower in energy than the three 2p orbitals, the third electron 
occupies the 2s orbital. This occupation results in the ground-
state configuration 1s22s1, with the central nucleus surrounded 
by a complete helium-like shell of two 1s electrons, and around 
that a more diffuse 2s electron. The electrons in the outermost 
shell of an atom in its ground state are called the valence 
electrons because they are largely responsible for the chemical 
bonds that the atom forms. Thus, the valence electron in Li is a 
2s electron and its other two electrons belong to its core.
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Atomic structure ATOMI A MOLTI 
ELETTRONI

The extension of this argument is called the building-up principle, 
or the Aufbau principle, from the German word for building up, which 
will be familiar from introductory courses. In brief, we imagine the 
bare nucleus of atomic number Z, and then feed into the orbitals Z 
electrons in succession. The order of occupation is
1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s
and each orbital may accommodate up to two electrons. As an 
example, consider the carbon atom, for which Z = 6 and there are six 
electrons to accommodate. Two electrons enter and fill the 1s orbital, 
two enter and fill the 2s orbital, leaving two electrons to occupy the 
orbitals of the 2p subshell. Hence the ground-state configuration of C 
is 1s22s22p2, or more succinctly [He]2s22p2, with [He] the helium-like 
1s2 core.

However, we can be more precise: we can expect the last two 
electrons to occupy different 2p orbitals because they will then be 
further apart on average and repel each other less than if they were 
in the same orbital. Thus, one electron can be thought of as 
occupying the 2px orbital and the other the 2py orbital (the x, y, z 
designation is arbitrary, and it would be equally valid to use the 
complex forms of these orbitals), and the lowest energy configuration 
of the atom is [He]2s22p1

x2p1
y. 
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Atomic structure ATOMI A MOLTI 
ELETTRONI

The same rule applies whenever degenerate orbitals of a subshell are av-ailable for 
occupation. Thus, another rule of the building-up principle is:

Electrons occupy different orbitals of a given subshell before doubly occupying any one 
of them.

For instance, nitrogen (Z = 7) has the configuration [He]2s22p1
x 2p1

y 2p1
z, and only when

we get to oxygen (Z = 8) is a 2p orbital doubly occupied, giving [He]2s22p2
x2p1

y 2p1
z .

When electrons occupy orbitals singly, we invoke Hund’s maximum multiplicity rule:

An atom in its ground state adopts a configuration with the greatest number of 
unpaired electrons.

The explanation of Hund’s rule is subtle, but it reflects the quantum mechanical 
property of spin correlation, that, as we demonstrate in the following Justification, 
electrons with parallel spins behave as if they have a tendency to stay well apart, and 
hence repel each other less. In essence, the effect of spin correlation is to allow the 
atom to shrink slightly, so the electron–nucleus interaction is improved when the spins 
are parallel. We can now conclude that, in the ground state of the carbon atom, the two 
2p electrons have the same spin, that all three 2p electrons in the N atoms have the 
same spin (that is, they are parallel), and that the two 2p electrons in different orbitals
in the O atom have the same spin (the two in the 2px orbital are necessarily paired).
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AufbauPrinzip - Regola di Hund

Energie di Ionizzazione e Affinità elettroniche

Metodo SCF

Momenti angolari di più elettroni

Termini spettroscopici

Chimica Fisica 2
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Atomic structure ATOMI A MOLTI 
ELETTRONI

Esame relativamente dettagliato della configurazione
elettronica degli elementi fino a Kr e di alcuni ioni di metalli
del blocco d.
VEDERE Libro di Testo Atkins De Paula 9th edition
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Atomic structure ATOMI A MOLTI 
ELETTRONI

The Schrödinger equation for many-electron atoms is solved 
numerically and iteratively until the solutions are self-consistent.
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Atomic structure ATOMI A MOLTI 
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The Schrödinger equation for many-electron atoms is solved 
numerically and iteratively until the solutions are self-consistent.
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Atomic structure ATOMI A MOLTI 
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The Schrödinger equation for many-electron atoms is solved 
numerically and iteratively until the solutions are self-consistent.
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Atomic structure ATOMI A MOLTI 
ELETTRONI

The Schrödinger equation for many-electron atoms is solved 
numerically and iteratively until the solutions are self-consistent.
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Atomic structure ATOMI A MOLTI 
ELETTRONI

Studiamo solo lo schema di accoppiamento di Russel-Saunders.

COSA GLI STUDENTI DEVONO ESSERE IN GRADO DI FARE CON I 
TERMINI SPETTROSCOPICI
• Saper contare il numero di microstate rappresentati da una 

certa CONFIGURAZIONE ELETTRONICA.

• Conoscere il significato della notazione (del tipo 2P3/2) e saper
associare i corretti valori dei numeri quantici L, S, J ai termini 
spettroscopici.

• Saper prevedere il termine spettroscopico per configurazioni
elettroniche semplici in cui non ci sono TERMINI eliminate 
dal principio di esclusione di Pauli.

• Conoscere le regole di selezione per atomi a molti elettroni: 
quali sono e che cosa significano.



Atomic structure

Part of the Grotrian diagram for

a helium atom. Note that there are no

transitions between the singlet and

triplet levels.

He :

Stato fondamentale           1s2

Uno degli stati eccitati 1s1 2s1
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La combinazione degli spin di due elettroni avviene secondo le regole 

della meccanica quantistica  ( i simboli in grassetto indicano vettori )

In ogni caso valgono le relazioni              S = s1 + s2

Sz = sz1 + sz2

Le funzioni di spin per due elettroni sono autofunzioni degli operatori 

dello spin totale Ŝ2 e Ŝz definiti come segue

Ŝ2 = (Ŝ)2 = (ŝ1 + ŝ2)
2 = ŝ1

2 + ŝ2
2 + 2 ŝ1·ŝ2

Ŝz = ŝz1 + ŝz2

s1

s2

S S  0 s1 s2 S = 0

Atomic structure
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Atomic structure

Ŝ2  f = S(S+1) f

Ŝz f = MS f

f S S(S+1) MS
__________________________________________________________

t1 a(1)a(2) = aa 1 2 +1

s+ 1/2  { ab + ba } 1 2 0

t−1 bb 1 2 -1

s− 1/2 { ab – ba } 0 0 0

numeri 

quantici
B0

S

B0

S

B0

Str
ip

le
tt

o
si

n
g

o
le

tt
o
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Atomic structure

When two electrons have parallel spins, they 
have a nonzero total spin angular momentum. 
There are three ways of achieving this resultant, 
which are shown by these vector 
representations.
Note that, although we cannot know the 
orientation of the spin vectors on the cones, the 
angle between the vectors is the same in all 
three cases, for all three arrangements have the 
same total spin angular momentum (that is, the 
resultant of the two vectors has the same length 
in each case, but points in different directions).
Compare this diagram with Fig. 9.18, which 
shows the antiparallel case. Note that, whereas 
two paired spins are precisely antiparallel, two 
‘parallel’ spins are not strictly parallel.
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Atomic structure

Electrons with paired spins have zero 
resultant spin angular momentum.
They can be represented by two vectors 
that lie at an indeterminate position on the 
cones shown here, but, wherever one lies 
on its cone, the other points in the opposite 
direction; their resultant is zero.
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Atomic structure

Spin-orbit coupling

Angular momentum gives rise to

a magnetic moment (). For an 

electron, the magnetic moment is 

antiparallel to the orbital angular 

momentum, but proportional to it.

For spin angular momentum, there 

is a factor 2, which increases the 

magnetic moment to twice  its 

expected value.

Spin-orbit coupling is a magnetic

interaction between spin and orbital

magnetic moments. When the angular

momenta are parallel, as in (a), the

magnetic moments are aligned

unfavourably; when they are opposed, as 

in (b), the interaction is favourable. This 

magnetic coupling is the cause of the 

splitting of a configuration into levels.
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Atomic structure

Spin-orbit coupling

The coupling of the spin and

orbital angular momenta of a d electron

(l = 2) gives two possible values of j

depending on the relative orientations 

of the spin and orbital angular momenta 

of the electron.
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Atomic structure

Spin-orbit coupling

E1,s,j = ½hcA{j(j + 1) -l(l + 1) - s(s + 1)}

The levels of a 2P term arising 

from spin-orbit coupling. Note 

that the low-j level lies below 

the high-j level in energy.

Metallo alcalino (Li, Na, K, …) :

Stato fondamentale          [g.n.] ns1

Uno degli stati eccitati     [g.n.] np1
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Diagramma di Grotrian

per l’atomo di sodioE
^

2 tipi diversi

di diagrammi

specifica la

configurazione 

elettronica

ad esempio nella figura:

2s1

(una configurazione eccitata)

specifica lo

stato elettronico

complessivo
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Struttura Atomica

Momento angolare orbitale TOTALE      per atomi a 2 o più elettroniL


?
2

=

= 

L

L
i

i






 ===
i

iL

i

izz mML  

?

Diversi possibili modi di sommarsi di 2 momenti angolari con numeri quantici l=2   e   2 =1

per dare il momento angolare totale con numero quantico L = 3, 2, 1.

Atomi a 2 o più elettroni

METODO GENERALE

Il numero quantico  L può avere solo valori interi   0 108



Struttura Atomica

Momento angolare orbitale TOTALE      per atomi a 2 o più elettroni

Atomi a 2 o più elettroni

L:  0     1     2    3    4     5     6

S     P    D    F    G    H     I

L

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Struttura Atomica

Momento angolare di spin TOTALE      per atomi a 2 o più elettroniS


?
2

=

= 

S

sS
i

i




 ===

i

isS

i

izz mMsS 

Atomi a 2 o più elettroni

METODO GENERALES = s1 + s2 , s1 + s2 - 1, … , | s1 - s2 | 

numero quantico S del vettore somma Ԧ𝑆
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Gli stati possibili vengono raggruppati in modo da avere lo 

stesso valore 

del numero quantico S, 

del numero quantico L 

e del numero quantico J

Struttura Atomica

Momento angolare orbitale TOTALE L


?
2

=L


?

2S+1TJ
Termini spettroscopici

Atomi a 2 o più elettroni

Momento angolare di spin TOTALE S


?
2

=S


?
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Struttura Atomica

2S+1TJ
Termini spettroscopici

2S+1 = molteplicità di spin

T  può essere   S, P, D, F, ……

J è il numero quantico del momento angolare totale (moto orbitale + spin)

Atomi a 2 o più elettroni

J=L+S ,  L+S-1 ,  L+S-2,  ...  ,  | L-S |
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Struttura Atomica

2S1/2

2P3/2

2D5/2
2D3/2

2P1/2

2F7/2
2F5/2

S=1/2 L=0

J=1/2

S=1/2 L=1

J=1/2

S=1/2 L=1

J=3/2

S=1/2 L=2

J=5/2  e  3/2

S=1/2 L=3

J=7/2  e  5/2
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For a one-electron atom  is multi-

plication by -er with components x = -ex, 

y = - ey, and  z = - ez. If the transition 

dipole moment is zero, the transition is 

forbidden; the transition is allowed if the 

transition moment is non-zero. 

Struttura Atomica Selection rules

DL = 0 , ± 1

D = ± 1

DS = 0

DJ = 0 , ± 1

ma J=0   J=0   è proibita

r fi

And similar expressions for y and z
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