
Modello atomico 

di Bohr



Bohr e lo spettro a righe 

dell’Idrogeno

• Visto il successo ottenuto nella risoluzione del problema 

del corpo nero e dell'effetto fotoelettrico, attraverso 

l'introduzione nel formalismo matematico della costante 

di Planck e del concetto di fotone, il fisico danese Niels

Bohr decise di tentare la stessa strada anche per  

risolvere il problema degli spettri a righe.

• Poiché lo spettro a righe è caratteristico di ciascun tipo di 

atomo era verosimile che esso dipendesse dalla 

struttura atomica e dunque  fosse necessario intervenire 

modificando il modello di Rutherford.



Bohr e lo spettro a righe 

dell’Idrogeno
• Bohr prese in considerazione l’atomo di Idrogeno, il cui 

spettro è particolarmente semplice: 

• serie di Balmer, nel visibile, 

che corrisponde a n’=2 nella formula generalizzata di Rydberg

(n’=1 serie nell’ultravioletto, n’>2 serie nell’infrarosso)

• e introdusse alcune ipotesi arbitrarie in modo da far 

intervenire all'interno della struttura atomica la costante h

di Planck e il concetto di fotone.
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Prima ipotesi di Bohr

• Esiste uno stato stazionario dell'atomo caratterizzato 

da particolari orbite circolari lungo le quali gli elettroni si 

muovono senza emettere radiazioni elettromagnetiche. 

• Gli elettroni che percorrono tali orbite stazionarie

possiedono una certa quantità ben definita di energia 

detta livello energetico dell’orbita, data dalla somma 

dell’energia cinetica e potenziale.



Prima ipotesi di Bohr
• L’elettrone che si muove su un orbita di raggio r è 

soggetto alla forza coulombiana del nucleo , 

responsabile della forza centripeta

• Eguagliandole si può esplicitare il raggio r e verificare 

che l’elettrone si può muovere su qualsiasi orbita. Il 

raggio è inversamente proporzionale all’energia cinetica 

dell’elettrone.



Seconda ipotesi di Bohr
• Tra le infinite orbite possibili sono permesse ed esistono solo quelle 

che soddisfano la seguente relazione 

mvr = momento angolare orbitale dell’elettrone

h/2π = costante di Planck standardizzata (o normalizzata)   =       

n = numero quantico principale = 1, 2, 3, 4, ……

• Viene cioè arbitrariamente introdotta una condizione di 

quantizzazione del momento angolare orbitale dell’elettrone che 

può assumere solo valori multipli interi di acca tagliato. (Questo 

perché h ha le unità di misura di un momento angolare)

• Il momento angolare quantizzato condiziona i valori che possono 

assumere il raggio delle orbite e l’energia totale (livello 

energetico) dell’elettrone. Raggi e livelli energetici risultano 

pertanto anch’essi quantizzati in funzione di n.



Raggi e livelli energetici quantizzati

Ricavando la velocità dalla relazione di quantizzazione del 
momento angolare e sostituendola nella relazione del raggio, si 
ottiene
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per n = 1     r = 5,29 x 10 – 11 m = ao = raggio di Bohr

per n = 2     r = 4 ao

per n = 3 r = 9 ao etc.

La quantizzazione del momento angolare comporta che 

sono possibili solo alcuni raggi di orbite per l’elettrone.

Raggi e livelli energetici quantizzati



Raggi e livelli energetici quantizzati

Ovviamente a ogni orbita quantizzata sarà associata una ben precisa 
Energia Totale (cinetica + potenziale), anch’essa quantizzata
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Raggi e livelli energetici quantizzati
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…o, come direbbe un prof di scienze,



Raggi e livelli energetici quantizzati

Anche l’energia, col raggio, cresce con l’inverso del 

quadrato di n



Terza ipotesi di Bohr

• Nel suo condizione di minima energia (stato 

fondamentale) l’elettrone si trova sulla prima orbita.

• L’elettrone può passare a uno stato eccitato, passando 

a un’orbita esterna (transizione elettronica o salto 

quantico) assorbendo solo quantità di energia 

discrete (quantizzate), pari alla differenza di energia tra 

il livello di partenza e quello di arrivo



Terza ipotesi di Bohr

• Quando l’elettrone si trova in un orbita superiore, 

l’atomo possiede un surplus di energia che lo rende 

instabile (eccitato) e l’elettrone è destinato a tornare 

nell’orbita di partenza riemettendo l’energia 

precedentemente assorbita tramite un fotone la cui 

energia è appunto pari a

E = E2 – E1 = h



Le orbite quantizzate 

giustificano lo spettro a righe

• Avendo definito l’energia di ciascun livello, Bohr è in 

grado di calcolare il ∆E e, di conseguenza, le frequenze f

dei fotoni emessi nelle varie transizioni di ritorno che 

risultano perfettamente identiche alle righe spettrali 

dell’Idrogeno

• L’energia emessa durante una transizione da un livello 

esterno ne ad un livello interno ni è
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Ma questa è la formula di Rydberg!



Calcoliamo il numero d’onda 1/λ del fotone

Formula di Rydberg
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In effetti… ricordando che



Atomo di Bohr e serie di Balmer

La serie di Balmer è 

dunque prodotta da 

transizioni di ritorno 

dell’elettrone verso il 

secondo livello 

energetico (n = 2)

I numeri interi n ed m che nella relazione di Balmer erano 

empirici, nel modello di Bohr diventano il numero quantico 

del livello più interno ni  e il numero quantico del livello 

più esterno ne tra i quali avviene la transizione. 



Le serie dell’Idrogeno fuori dal visibile

La serie di Lyman (UV) è prodotta 
da transizioni di ritorno 
dell’elettrone verso il primo livello 
energetico (n = 1)

Le transizioni di ritorno verso 
livelli superiori al secondo 
generano invece le serie 
dell’infrarosso (Paschen Bracket, 
Pfund) 



Modelli atomici quantomeccanici

• Il modello di Bohr otteneva risultati buoni e aderenti 
ai dati sperimentali solamente per lo spettro 
dell’idrogeno, mentre non riusciva a fare previsioni 
soddisfacenti per gli atomi plurielettronici.

• Il modello subì una radicale e a tutt’oggi definitiva 
revisione con la nascita della meccanica quantistica e 
la conseguente introduzione di modelli atomici 
quantomeccanici.



Modello atomico di 

Bohr - Sommerfeld



Struttura fine e sottolivelli

• Il numero quantico principale n descrive i livelli 

energetici consentiti e assume negli atomi valori interi 

(da 1 a 7. Non si va oltre i 7 libelli energetici.)

• Con l’affinamento delle tecniche spettroscopiche risultò 

che ciascuna riga spettrale appariva composta da 

una serie di sottili righe molto ravvicinate 

(STRUTTURA FINE dello spettro a righe) a indicare la 

probabile esistenza di sottolivelli.

• Come i livelli anche i sottolivelli risultarono quantizzati e 

la loro descrizione richiese l’introduzione di ulteriori 

numeri quantici.



Il modello di Bohr-Sommerfeld

Per spiegare la complessità degli spettri, nel 1915 

Sommerfeld modificò il modello di Bohr 

introducendo, accanto a quelle circolari, delle 

orbite ellittiche, orbite ammesse dalla fisica 

classica.



Il modello di Bohr-Sommerfeld

Trattando il problema dell’orbita di un elettrone attorno 

al nucleo come un classico problema a due corpi 

(orbita che, classicamente, può essere ellittica), e 

scomponendo la quantità di moto dell’elettrone nelle 

due componenti della perpendicolare al raggio 

(direzione azimutale) e della direzione del raggio, le 

quantum-condizioni prevedevano l’introduzione di due 

numeri quantici n ed n’. 

Sommerfeld ricavò che la quantità di moto totale 

dipende dal primo di questi due numeri  



Il modello di Bohr-Sommerfeld

Sommerfeld ricavò che l’eccentricità e dell’orbita 

ellittica dipendeva unicamente da tali numeri       

𝑛 ed 𝑛’. 

… e che i valori dei semiassi maggiore e minore 

dell’ellisse dipendevano il primo (a) da 𝑛 + 𝑛′ 2 e 

il secondo (b) da 𝑛(𝑛 + 𝑛′).

1 − 𝑒 =
𝑛2

𝑛 + 𝑛′ 2



Il modello di Bohr-Sommerfeld

Ricavò infine che l’energia totale 

… che è la formula trovata da Bohr per le sue 

orbite circolari, semplicemente con 𝑛 + 𝑛′ 2 al 

posto di 𝑛2. 



Il modello di Bohr-Sommerfeld

Il semiasse maggiore dell’ellisse dipende da 𝑛 + 𝑛′ 2

Il semiasse minore dell’ellisse dipende da 𝑛(𝑛 + 𝑛′).

Mantenendo invariata l’energia può cambiare la forma 

dell’ellisse: supponiamo 𝑛 + 𝑛′ = 3; può essere 𝑛′ = 0
oppure 𝑛′ = 1 oppure 𝑛′ = 2.

Si ottiene dunque che il semiasse maggiore vale 𝑎 = 32𝑎0
mentre  il semiasse minore può valere 𝑏 = 3 ∙ 3𝑎0 oppure 

𝑏 = 2 ∙ 3𝑎0 oppure 𝑏 = 1 ∙ 3𝑎0

1 − 𝑒 =
𝑛2

𝑛 + 𝑛′ 2



Sommerfeld in un secondo momento indicò con 𝑛 quello 

che in un primo tempo aveva indicato con 𝑛 + 𝑛′ e 

indicò con 𝑙 il complemento a di 1 di 𝑛 (quello che era 

l’originario 𝑛 e da cui dipendeva il momento angolare) 
cosicché a 𝑙 = 0 corrispondeva l’orbita più eccentrica e 
con minor momento angolare e a 𝑙 = 𝑛 − 1 quella di 
eccentricità nulla e con maggior momento angolare.

Il modello di Bohr-Sommerfeld

Il secondo numero quantico 𝑙



Orbite ellittiche di Sommerfeld
il nucleo dell’atomo occupa uno dei fuochi

Momento angolare secondo Sommerfeld

il semiasse maggiore è

il semiasse minore è

𝑙 = 0

𝑙 = 1𝑙 = 0
𝑙 = 2

𝑙 = 1

𝑙 = 0

𝐿 = (𝑙 + 1)
ℎ

2𝜋

𝑎𝑛 = 𝑛2𝑎0 𝑏𝑙 =
𝑙 + 1

𝑛
𝑎𝑛

𝑛 = 1

𝑛 = 2

𝑛 = 3



𝑙 = 0 circolare di Bohr

𝑙 = 1 circolare di Bohr

𝑙 = 0 ellittica 𝑏 =
1

2
𝑎

𝑙 = 3 circolare di Bohr

𝑙 = 2 ellittica 𝑏 =
3

4
𝑎

𝑙 = 1 ellittica 𝑏 =
2

4
𝑎

𝑙 = 0 ellittica 𝑏 =
1

4
𝑎

𝑛 = 4

𝑙 = 2 circolare di Bohr

𝑙 = 1 ellittica 𝑏 =
2

3
𝑎

𝑙 = 0 ellittica 𝑏 =
1

3
𝑎

Il modello di Bohr-Sommerfeld
𝑛 = 1

𝑛 = 2

𝑛 = 3



Il numero 𝑛 non rappresenta più la quantizzazione 

del momento angolare – ora indicato da 𝑙 – ma solo 

la quantizzazione dell’energia. 

Il secondo numero  𝑙 quantizza il tipo di orbite 

permesse per ogni livello energetico.

Ma, a parità di energia, come si spiega che ogni riga 

dello spettro risulti in realtà composta di più linee 

molto ravvicinate (struttura fine)?

Il modello di Bohr-Sommerfeld

Il secondo numero quantico 𝑙



Struttura fine

Se noi ammettiamo che per un certo valore del numero 

quantico principale con 𝑛 possano esistere, oltre all’orbita 

circolare, anche alcune orbite ellittiche più o meno 

eccentriche, l’elettrone che le percorre, cambiando massa 

lungo il percorso (perché varia la sua velocità), dovrà 

cambiare anche contenuto energetico. Pertanto gli elettroni 

che percorrono l’una o l’altra orbita avranno energia 

diversa (ma non di molto), e il passaggio da un’orbita 

all'altra comporterà l’apparire di una serie di righe, anche 

se molto vicine fra loro, e non di una sola. In questo modo 

veniva spiegato il fatto che una riga dello spettro era in 

realtà composta da un insieme di altre righe.



Effetto Zeeman
(scoperto nel 1896)

• Ulteriore possibilità di alterazione energetica in seno alle varie 
orbite: quando un gas rarefatto eccitato viene sottoposto a un 
campo magnetico, alcune sue righe spettrali si scompongono 
in multipletti di 3, 5 o 7 righe, tanto più separate quanto più 
intenso è il campo (effetto Zeeman).



Effetto Zeeman
• L’effetto evidenzia la presenza di sottolivelli energetici (resi 

più evidenti dal campo magnetico)



Come spiegare l’effetto Zeeman
• Un’orbita elettronica si comporta come una spira

percorsa da corrente elettrica e, come previsto da 

Ampere nel 1820, produce un campo magnetico ad 

essa perpendicolare la cui orientazione può essere 

prevista con la regola della mano destra.

• Una stessa orbita, sottoposta a 

un campo magnetico esterno, 

può orientare il suo campo 

magnetico e di conseguenza   

il suo piano orbitale



Per spiegare l’effetto Zeeman si dovette ammettere 

che le orbite elettroniche, oltre che essere 

quantizzate nel momento angolare L, dovevano 

essere quantizzate anche nell’orientazione. 

Serviva dunque un terzo numero quantico 

magnetico 𝑚 .

Numero quantico magnetico  𝑚

𝑙 = 1

𝑚 = 1

𝑚 = 0

𝑚 = −1



Numero quantico magnetico 𝑚

Una stessa orbita, sottoposta a un campo 

magnetico esterno, può orientare il suo campo 

magnetico e di conseguenza il suo piano orbitale 

solo in alcune direzioni, diversificando il suo 

contenuto energetico e dando perciò luogo a 

ulteriori sottolivelli.

Il numero delle direzioni consentite, e quindi il 

numero delle orbite permesse per ciascun tipo, 

viene espresso dal numero quantico magnetico 𝑚
che può assumere solo i valori interi tra −𝑙 e 𝑙 .



• Il modello di Bohr-Sommerfeld rimane invariato anche 

per atomi con più protoni nel nucleo e quindi con più 

elettroni in orbita intorno ad esso. 

• L'unica differenza è dovuta al fatto che la maggior 

attrazione esercitata dal nucleo fa diminuire il diametro 

di tutte le orbite permesse. 

• Tuttavia, se tutti gli elettroni di un atomo plurielettronico

tendessero (come fa l’idrogeno) a stazionare nel primo 

livello (stato fondamentale), le dimensioni di un 

atomo (volume occupato dai suoi elettroni) 

diminuirebbero progressivamente con l’aumentare di Z.

Limiti del modello di Bohr-Sommerfeld



Limiti del modello di Bohr-Sommerfeld

Con la presenza di più elettroni intorno al nucleo non 

poteva infatti essere trascurata la loro interazione. Se, ad 

esempio, gli elettroni di un atomo non interagissero 

reciprocamente, e risentissero solo dell’attrazione del 

nucleo, essi sarebbero tutti equivalenti e tutti si 

andrebbero a sistemare spontaneamente sul livello a 

minor contenuto energetico, cioè su quello più vicino al 

nucleo. L’idea di sistemare tutti gli elettroni di un atomo 

sull’orbita a più basso contenuto energetico fu però 

immediatamente scartata anche perché contraria ai fatti 

sperimentali. Lo studio degli spettri atomici mostrava 

infatti chiaramente che gli elettroni, nello stato 

fondamentale (cioè a minimo contenuto di energia), 

erano distribuiti su vari livelli energetici. 



I numeri quantici cambiano significato 
(fine anni ’20, anni ’30)

Con il passare degli anni, e la diffusione della meccanica 
quantistica, si abbandonò l’immagine dell’atomo come 
un microscopico modello planetario, con gli elettroni-
pianeti che si muovevano su orbite, ma si cominciò a 
pensare a orbitali, regioni dello spazio dove la funzione 
d’onda associata agli elettroni esprime la probabilità 
che l’elettrone si trovi in quella posizione. 

La notazione spettrografia aveva comunque già 
assegnato una lettera (s, p, d, f…) a orbitali 
caratterizzati da un particolare momento azimutale. 



Le lettere assegnate erano

s (=harp), p (=rincipal), d (=iffused), f (=oundamental) 

ed erano state  introdotte da Sommerfeld e da altri per le 

serie caratteristiche nella equazione empirica di Rydberg

per indicare le varie linee (3s, 3p, 3d…) trovate nello 

spettro dei metalli alcalini. Bohr non le utilizzò, o le 

utilizzò in maniera scorretta (1922); le utilizzò invece 

correttamente Hund, assistente di Born che gliene 

riconobbe il merito (nel 1925). Dagli anni ’30 si 

affermarono definitivamente nella letteratura chimica.

Alla lettera s dovrebbe corrispondere (secondo le 

notazioni di Sommerfeld), l’orbita di maggior momento 

angolare, con  𝑙 = 𝑛 − 1. E invece… se parliamo di 

orbitali…



𝑙 = 0 1 orbita di tipo s    𝑚 = 0
𝑙 = 1 3 orbite di tipo p 𝑚 = −1, 0, 1
𝑙 = 2 5 orbita di tipo d   𝑚 = −2,−1, 0, 1, 2
𝑙 = 3 7 orbite di tipo f    𝑚 = −3,−2,−1, 0, 1, 2, 3

𝑛 = 4

Lettere e orbitali permessi −𝑙 ≤ 𝑚 ≤ +𝑙

𝑛 = 1

𝑛 = 2

𝑛 = 3
𝑙 = 0 1 orbita di tipo s    𝑚 = 0
𝑙 = 1 3 orbite di tipo p 𝑚 = −1, 0, 1
𝑙 = 2 5 orbita di tipo d   𝑚 = −2,−1, 0, 1, 2

𝑙 = 0 1 orbita di tipo s    𝑚 = 0
𝑙 = 1 3 orbite di tipo p 𝑚 = −1, 0, 1

𝑙 = 0 1 orbita di tipo s    𝑚 = 0



I numeri quantici dopo Schrödinger
(1926)

• Per determinare le funzioni che sono soluzioni 

dell’equazione di Schrödinger, si constata che tali funzioni 

sono caratterizzate dalla presenza di tre parametri che 

possono assumere solo numeri interi.

• questi parametri vengono indicati con n, l, m

• il parametro n è associato al livello energetico fondamentale 

in cui si trova l’elettrone e corrisponde al numero n nel 

modello di Bohr

• gli altri due numeri sono associati ai termini angolari presenti 

nella funzione d’onda e il loro valore determina la forma 

dell’orbitale.



Un passo indietro: Stern e Gerlach
(1922)

Volendo verificare l’esistenza del numero quantico l, O. Stern 

e W. Gerlach realizzarono, nel 1922, un famoso 

esperimento. Un fascio di atomi d’argento veniva indirizzato 

su uno schermo, dopo aver attraversato un magnete.

Classicamente il fascio si sarebbe distribuito con continuità; 

invece, secondo il modello quantistico, si pensava di 

osservare solo macchie ben distanziate, indici di un atomo 

che poteva orientare la propria orbita solo in direzioni 

quantizzate. Stern e Gerlach osservarono davvero una 

distribuzione quantizzata…



apparato di Stern e Gerlach



Lo spin

L’elettrone «viene pensato» come una 

minuscola trottola rotante intorno al suo 

asse che presenta pertanto un 

momento angolare intrinseco (mvr) o 

spin (vettore S) e un momento 

magnetico (vettore μ)

La comunità scientifica calcolò che l’atomo d’argento 

presenta un numero quantico azimutale 𝒍 = 𝟎.

Per spiegare il fenomeno scoperto da Stern e Gerlach, due 

giovani fisici olandesi, S. A. Goudsmith e G. E. Uhkenbeck, 

avanzarono l’ipotesi che gli elettroni fossero animati da un 

moto rotatorio su sé stessi



Lo spin

La rotazione di una carica elettrica produce anche un campo 
magnetico associato all’elettrone, il quale si comporta come un 
minuscolo magnete



Lo spin

Tuttavia, se esso fosse il risultato della rotazione delle 
particelle su se stesse, analoga alla rotazione dei 
pianeti, la velocità di rotazione dovrebbe essere 
maggiore di quella della luce: tale spiegazione è dunque 
errata. Inoltre, se si usa un modello in cui le particelle 
sono puntiformi, cioè non hanno estensione, non è 
possibile definire un momento di rotazione su se stesse. 
Lo spin quindi non è legato alla rotazione ed è un 
fenomeno puramente quantistico; per questo motivo è 
definito come ‘‘momento angolare intrinseco’’, il quale 
è caratterizzato da un numero s . 



B

possibili orientazioni per 𝐿 quando  𝑙 = 2
in presenza di un campo magnetico B

𝑚 = −2,−1, 0, 1, 2

𝐿 = 𝑙(𝑙 + 1)ℏ

6=L1=L

2−=L

2=L

1−=L

0=L
La proiezione di 𝐿 lungo un asse 
parallelo a B vale 𝑚ℏ

Numero quantico magnetico 𝑚

Per Schrödinger

𝑙 = 2



Numero quantico di spin

Per l’elettrone è s = ½ . Esperimenti condotti sull’atomo di 
idrogeno dimostrarono che il momento angolare di spin è: 


2

3
=S

e il modulo del momento magnetico di spin è: 


m

e
s

2
=

anche definito magnetone di Bohr.

)1( += ssS



Numero quantico di spin

Anche il momento angolare di spin è spazialmente 
quantizzato in quanto può assumere soltanto due 

orientazioni specificate dal numero quantico di spin ms: 


2

3
=S

B

• Lo spin dell’elettrone in valore 

assoluto è pari a          ed è una 

quantità vettoriale che si 

determina con la regola della 

mano destra.

2

1
=sm

2

1
−=sm



Principio di esclusione di Pauli (1925)

• (dicevamo) … Se tutti gli elettroni di un atomo plurielettronico 
tendessero (come fa l’Idrogeno) a stazionare nel primo livello 
(stato fondamentale), le dimensioni di un atomo (volume 
occupato dai suoi elettroni) diminuirebbero progressivamente 
con l’aumentare di Z.

• In realtà gli elettroni di un atomo plurielettronico si distribuiscono 
anche sui livelli più esterni, obbedendo al principio di esclusione 

di Pauli: in uno stesso atomo due elettroni non possono 
avere gli stessi quattro numeri quantici.



Spin antiparalleli

• Il principio di esclusione spiega in modo semplice la 
periodicità degli elementi chimici. Quando infatti un livello 
risulta pieno di elettroni, gli elettroni successivi sono costretti 
a riempire il livello successivo, dove si trovano orbite dello 
stesso tipo del precedente, anche se di dimensioni maggiori. 



Numeri quantici - Riassunto



Fermioni e Bosoni
• Tutte le particelle possiedono spin e, in base al valore che esso 

presenta, possono essere classificate in due grandi famiglie. 

• Le particelle con spin semidispari o semintero (1/2, 3/2, 5/2….) 
obbediscono al principio di esclusione di Pauli e non possono 
pertanto occupare lo stesso livello energetico (stato quantico), in 
numero superiore a due. La loro distribuzione energetica è 
descritta dalla statistica di Fermi-Dirac e sono perciò dette 
fermioni. 

• Le particelle con spin intero (0, 1, 2, 3….) NON obbediscono al 
principio di esclusione di Pauli e possono presentarsi pertanto in 
numero qualsiasi nello stesso livello energetico (stato quantico). 
La loro distribuzione energetica è descritta dalla statistica di 
Bose-Einstein e sono per questo dette bosoni (sono particelle di 
campo ovvero mediatori di forza)
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