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Dal modello di Bohr alla fisica dei solidi: gli atomi 
 

Il modello di Bohr (1913), partendo dalle conclusioni di Rutherford (1911) sulla struttura dell’atomo 
(piccolo nucleo di grande massa al centro ed elettroni intorno) introduce la quantizzazione degli stati 
energetici di un atomo idrogenoide (numero atomico Z ma con 1 solo elettrone). 
 
Postulati di Bohr: 

- L’elettrone in un atomo ruota intorno al nucleo in un orbita circolare a causa dell’effetto della forza 
di attrazione Coulombiana e obbedisce alle leggi della meccanica classica: 

- Le orbite permesse sono solo quelle per cui il momento angolare orbitale dell’elettrone è un multiplo 
intero di h/2π; 

- Nonostante l’elettrone sia sottoposto ad un’accelerazione (centripeta) l’elettrone che si muove in 
una di queste orbite permesse non emette onde elettromagnetiche, quindi la sua energia rimane 
costante; 

- La radiazione elettromagnetica è emessa (o assorbita) solo quando l’elettrone passa da un’orbita con 
energia totale Ei verso un’orbita con energia totale Ef. La frequenza dell’onda e-m emessa sarà data 
da : 𝜈𝜈 =  𝐸𝐸𝑖𝑖− 𝐸𝐸𝑓𝑓

ℎ
 

 
Usando le equazioni della fisica classica (legge di Coulomb, forza centripeta e momento angolare) si 
ottengono le orbite permesse e l’energia di legame dell’elettrone in queste orbite: 
 

𝑟𝑟𝑛𝑛 =  
4𝜋𝜋𝜀𝜀0ℏ2

𝑚𝑚𝑒𝑒2
 
𝑛𝑛2

𝑍𝑍
 , 𝐸𝐸𝑛𝑛 =  −  

𝑚𝑚 𝑒𝑒4

32 𝜋𝜋2 𝜀𝜀02ℏ2
 
𝑍𝑍2

𝑛𝑛2
=  −13.6 

𝑍𝑍2

𝑛𝑛2
 𝑒𝑒𝑒𝑒, 𝑐𝑐𝑐𝑐𝑛𝑛 𝑛𝑛 = 1,2, … (1 𝑒𝑒𝑒𝑒 = 1.6 × 10−19 𝐽𝐽) 
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La meccanica quantistica conferma la presenza in un atomo della quantizzazione dell’energia ed il suo 
valore (almeno in prima approssimazione) e la causa dell’emissione di onde elettromagnetiche da un 
atomo eccitato, ma introduce il concetto di funzione d’onda, di probabilità e permette di calcolare energie 
e stati di atomi a molti elettroni, la probabilità che un elettrone passi da uno stato ad un altro, ecc. 
 
Per calcolare l’energia e la funzione d’onda di un elettrone in un atomo bisogna risolvere l’equazione di 
Schrödinger (1926), che, in forma compatta, si scrive come: 
 

𝐻𝐻(𝑥𝑥,𝑦𝑦, 𝑧𝑧)𝜓𝜓(𝑥𝑥,𝑦𝑦, 𝑧𝑧) = 𝐸𝐸𝜓𝜓(𝑥𝑥,𝑦𝑦, 𝑧𝑧) 
 
dove H = operatore Hamiltoniano (o Hamiltoniana) rappresenta l’energia del sistema (in forma di 
operatore), E= energia totale dell’elettrone e 𝜓𝜓 = autofunzione, il cui modulo quadro dà la probabilità di 
trovare l’elettrone in una certa zona di spazio: 

𝜓𝜓∗(𝑥𝑥,𝑦𝑦, 𝑧𝑧)𝜓𝜓(𝑥𝑥,𝑦𝑦, 𝑧𝑧)𝑑𝑑𝑥𝑥𝑑𝑑𝑦𝑦𝑑𝑑𝑧𝑧 =  |𝜓𝜓(𝑥𝑥,𝑦𝑦, 𝑧𝑧)|2𝑑𝑑𝑥𝑥𝑑𝑑𝑦𝑦𝑑𝑑𝑧𝑧
= 𝑝𝑝𝑟𝑟𝑐𝑐𝑝𝑝𝑝𝑝𝑝𝑝𝑝𝑝𝑝𝑝𝑝𝑝𝑝𝑝à 𝑑𝑑𝑝𝑝 𝑝𝑝𝑟𝑟𝑐𝑐𝑡𝑡𝑝𝑝𝑟𝑟𝑒𝑒 𝑝𝑝′𝑒𝑒𝑝𝑝𝑒𝑒𝑝𝑝𝑝𝑝𝑟𝑟𝑐𝑐𝑛𝑛𝑒𝑒 𝑝𝑝𝑟𝑟𝑝𝑝 𝑥𝑥 𝑒𝑒 𝑥𝑥 + 𝑑𝑑𝑥𝑥,𝑦𝑦 𝑒𝑒 𝑦𝑦 + 𝑑𝑑𝑦𝑦, 𝑧𝑧 𝑒𝑒 𝑧𝑧 + 𝑑𝑑𝑧𝑧 

 
Nel caso dell’atomo di idrogeno, quindi in presenza di 1 solo elettrone, l’operatore Hamiltoniano tiene 
conto sia del moto del nucleo che dell’elettrone. Mettendosi nel sistema di riferimento del centro di massa 
(che corrisponde grosso modo al nucleo) l’operatore Hamiltoniano contiene solo termini di energia 
dell’elettrone e l’equazione di Schrödinger si scrive come: 
 

−  
ℏ2

2𝑚𝑚  �
𝜕𝜕2𝜓𝜓
𝜕𝜕𝑥𝑥2 +

𝜕𝜕2𝜓𝜓
𝜕𝜕𝑦𝑦2 +

𝜕𝜕2𝜓𝜓
𝜕𝜕𝑧𝑧2� −  

1
4𝜋𝜋𝜀𝜀0

 
𝑒𝑒2

�𝑥𝑥2 +  𝑦𝑦2 +  𝑧𝑧2
 𝜓𝜓 = 𝐸𝐸 𝜓𝜓 
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essendo m= massa dell’elettrone (in realtà è la massa ridotta del sistema elettrone-nucleo: 𝜇𝜇 =  𝑚𝑚𝑚𝑚
𝑚𝑚+𝑚𝑚

 , con 
M=massa del nucleo). 
 
La soluzione di questa equazione differenziale è una funzione d’onda ed è espressa generalmente in 
coordinate polari (a causa soprattutto della simmetria del potenziale) e si scrive come prodotto di tre 
funzioni che dipendono dai 3 numeri quantici: n (numero quantico principale), l (numero quantico 
orbitale), ml (numero quantico magnetico):  
 

𝜓𝜓𝑛𝑛,𝑙𝑙,𝑚𝑚𝑙𝑙
(𝑟𝑟,𝜃𝜃,𝜑𝜑) = 𝑅𝑅𝑛𝑛,𝑙𝑙(𝑟𝑟)Θ𝑙𝑙,𝑚𝑚𝑙𝑙(𝜃𝜃)Φ𝑚𝑚𝑙𝑙(𝜑𝜑) 

 
Per la soluzione completa bisogna aggiungere poi la parte di spin, χ, in generale indicata in forma di 
matrice che dipende dal numero quantico di spin, ms. Pertanto la soluzione finale dipende da 4 numeri 
quantici: 

Ψ𝑛𝑛,𝑙𝑙,𝑚𝑚𝑙𝑙,𝑚𝑚𝑠𝑠  (𝑟𝑟,𝜃𝜃,𝜑𝜑) 
 
Le energie En, escludendo piccole correzioni relativistiche e di interazioni dette “Spin-orbita” (o di 
struttura fine), entrambe dell’ordine di ~10-4 eV, hanno la stessa forma del modello di Bohr, cioè 
dipendono solo dal numero quantico n: 
 

𝐸𝐸𝑛𝑛 =  −  
𝑚𝑚 𝑒𝑒4

32 𝜋𝜋2 𝜀𝜀02ℏ2
 

1
𝑛𝑛2 =  −13.6 

1
𝑛𝑛2  𝑒𝑒𝑒𝑒 

 
Per atomi idrogenoidi, Z>1 ma 1 solo elettrone, basta sostituire Ze2 ad e2  
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I numeri quantici seguono le seguenti regole: 
 
n = 1, 2, 3… 
l = 0, 1, 2…n-1 
ml = -l, -l+1..-1, 0, 1,..l-1, l 
ms = -1/2, 1/2 
 
Pertanto, dato un valore di n, esistono 2n2 funzioni (o stati) diverse Ψ𝑛𝑛,𝑙𝑙,𝑚𝑚𝑙𝑙,𝑚𝑚𝑠𝑠 , e, per ogni l, 2(2l+1) stati. 
Infatti: 
 

per n=1, 𝑝𝑝 = 0, 𝑚𝑚𝑙𝑙 = 0,      𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2
− 1/2    2(2 × 0 + 1) = 2  → 2 stati (2x12) 

 
 
 

per n=2 

⎩
⎪⎪
⎪
⎨

⎪⎪
⎪
⎧𝑝𝑝 = 0, 𝑚𝑚𝑙𝑙 = 0,      𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2

− 1/2     2(2 × 0 + 1) = 2  

𝑝𝑝 = 1, 𝑚𝑚𝑙𝑙 =

⎩
⎪
⎨

⎪
⎧1    𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2

− 1/2 

0    𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2
− 1/2 

−1 𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2
− 1/2

   2(2 × 1 + 1) = 6
  → 8 stati (2x22) 
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per n=3 

⎩
⎪
⎪
⎪
⎪
⎪
⎪
⎪
⎪
⎨

⎪
⎪
⎪
⎪
⎪
⎪
⎪
⎪
⎧𝑝𝑝 = 0, 𝑚𝑚𝑙𝑙 = 0,      𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2

− 1/2    2(2 × 0 + 1) = 2  

𝑝𝑝 = 1, 𝑚𝑚𝑙𝑙 =

⎩
⎪
⎨

⎪
⎧1     𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2

− 1/2 

0    𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2
− 1/2

−1 𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2
− 1/2

   2(2 × 1 + 1) = 6

𝑝𝑝 = 2,   𝑚𝑚𝑙𝑙 =  

⎩
⎪
⎪
⎪
⎪
⎨

⎪
⎪
⎪
⎪
⎧2    𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2

− 1/2  

1   𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2
− 1/2

0    𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2
− 1/2

−1    𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2
− 1/2

−2    𝑚𝑚𝑠𝑠 =  � 1/2
− 1/2

2(2 × 2 + 1) = 10

  → 18 stati (2x32) 
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Per i diversi valori di “n” corrispondono le seguenti “shell”: 
 
n = 1 stato “K” 
n = 2 stato “L” 
n = 3 stato “M” 
n = 4 stato “N” 
n = 5 stato “O” 
 
Per i diversi valori di “l” corrispondono i seguenti stati “spettroscopici”: 
 
l = 0 stato “s” 
l = 1 stato “p” 
l = 2 stato “d” 
l = 3 stato “f” 
l = 4 stato “g” 
l = 5 stato “h” 
l = 6 stato “i” 
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Per determinare la distribuzione di probabilità, in coordinate polari, si deve calcolare: 
𝜓𝜓∗

𝑛𝑛,𝑙𝑙,𝑚𝑚𝑙𝑙
(𝑟𝑟,𝜃𝜃,𝜑𝜑)𝜓𝜓𝑛𝑛,𝑙𝑙,𝑚𝑚𝑙𝑙

(𝑟𝑟,𝜃𝜃,𝜑𝜑)𝑑𝑑𝑒𝑒 = �𝑅𝑅𝑛𝑛,𝑙𝑙  (𝑟𝑟)�2�Θ𝑙𝑙,𝑚𝑚𝑙𝑙(𝜃𝜃)�2�Φ𝑚𝑚𝑙𝑙(𝜑𝜑)�2𝑟𝑟2 sin𝜃𝜃𝑑𝑑𝑟𝑟𝑑𝑑𝜃𝜃𝑑𝑑𝜑𝜑 
 
Essendo 𝑑𝑑𝑒𝑒 = 𝑟𝑟2 sin𝜃𝜃𝑑𝑑𝑟𝑟𝑑𝑑𝜃𝜃𝑑𝑑𝜑𝜑 in coordinate sferiche. Un esempio di distribuzione di probabilità è 
quella radiale: 

𝑃𝑃(𝑟𝑟)𝑑𝑑𝑟𝑟 =  �𝑅𝑅𝑛𝑛,𝑙𝑙 (𝑟𝑟)�2𝑟𝑟2𝑑𝑑𝑟𝑟��Θ𝑙𝑙,𝑚𝑚𝑙𝑙
(𝜃𝜃)�2

𝜋𝜋

0

sin𝜃𝜃𝑑𝑑𝜃𝜃� �Φ𝑚𝑚𝑙𝑙
(𝜑𝜑)�2

2𝜋𝜋

0
𝑑𝑑𝜑𝜑 =  𝑟𝑟2�𝑅𝑅𝑛𝑛,𝑙𝑙 (𝑟𝑟)�2𝑑𝑑𝑟𝑟 

 
essendo le funzioni polare, Θ𝑙𝑙,𝑚𝑚𝑙𝑙

(𝜃𝜃), e azimutale,Φ𝑚𝑚𝑙𝑙(𝜑𝜑), normalizzate. 
 
Di seguito sono riportati esempi di P(r)dr per diversi n ed l in funzione del raggio di Bohr               
𝑝𝑝0 = 4𝜋𝜋𝜀𝜀0ℏ2

𝑚𝑚𝑒𝑒2
= 0.0529 𝑛𝑛𝑚𝑚  

che corrisponde, nel modello di 
Bohr, al raggio dell’orbita  
del primo stato 
(stato fondamentale).  
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In un atomo a molti-elettroni i contributi di correzione alle 
energie sono molto più alti. Inoltre non esistono teorie 
esatte per il calcolo delle energie, ma solo metodi 
approssimati. Nella Fig. sono mostrati i livelli energetici 
per energie crescenti a partire dallo stato fondamentale (1s). 
Un concetto molto importante introdotto dalla meccanica 
quantistica è il principio di esclusione di Pauli, che 
afferma che non può esserci più di un elettrone in uno stato 
descritto dai 4 numeri quantici. Nel caso di un atomo a 
molti-elettroni quindi non possiamo avere 2 elettroni il cui 
stato sia descritto dagli stessi numeri quantici (escluso lo 
spin) 
Pertanto se abbiamo, per esempio 10 elettroni (atomo di 
neon), guardando la tabella di molteplicità avremo: 
2 elettroni nello stato 1s: 

Ψ1,0,0,1/2 𝑒𝑒 Ψ1,0,0,−1/2 
2 elettroni nello stato 2s: 

Ψ2,0,0,1/2 𝑒𝑒 Ψ2,0,0,−1/2 
6 elettroni nello stato 2p: 
Ψ2,1,1,1/2  Ψ2,1,1,−1/2 Ψ2,1,0,1/2 Ψ2,1,0,−1/2 Ψ2,1,−1,1/2 Ψ2,1,−1,−1/2 

 
Per atomi con shell “incomplete” (es. ossigeno 8 elettroni, 
4 nel livello 2p che ne può contenere 6) il discorso è molto 
più complicato. 
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Molecole 
 
Quando si passa da atomi singoli a molecole gli stati 
atomici si combinano per dare luogo agli “orbitali  
molecolari”.  
 
Nella prima figura sono mostrate le funzioni d’onda di  
2 atomi di idrogeno molto distanti tra loro.  
Sono rappresentati gli stati 1s : 𝜓𝜓1,0,0 =  1

�𝜋𝜋𝑎𝑎03
 𝑒𝑒−

𝑟𝑟 𝑎𝑎0� .  

Se gli atomi sono molto lontani non c’è sovrapposizione  
tra le ψ, quindi gli stati non sono perturbati.  
Quando i 2 atomi si avvicinano le ψ si sovrappongono e, 
per la meccanica quantistica, si considerano le  
combinazioni tra gli stati atomici, 𝜓𝜓 =  𝜓𝜓1 ± 𝜓𝜓2. 
 
La densità di probabilità |𝜓𝜓|2 =  |𝜓𝜓1 ± 𝜓𝜓2|2 dà risultati 
molto diversi nel caso della somma o differenza: 
|𝜓𝜓|2 =  |𝜓𝜓1 + 𝜓𝜓2|2 ha un’alta densità tra gli atomi e quindi  
dà luogo ad uno stato “legante” (bonding) perché scherma  
l’interazione repulsiva tra i nuclei.  
|𝜓𝜓|2 =  |𝜓𝜓1 − 𝜓𝜓2|2 ha una bassa densità tra gli atomi e  
dà luogo ad uno stato “anti-legante” (antibonding) 
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Gli orbitali molecolari “leganti” sono indicati come σ, π, δ…  
(in analogia agli stati atomici s, p, d..). 
Gli stati “anti-leganti” sono indicati come σ*, π*, δ*… 
 
Nella Fig. a destra è mostrata l’energia per uno ione 𝐻𝐻2+  
in funzione della distanza R tra i due nuclei. 
E+, E-,Up rappresentano, rispettivamente, l’energia dell’elettrone  
nello stato legante (σ), anti-legante (σ*) e dell’energia 
repulsiva tra i nuclei (𝑈𝑈𝑝𝑝 = 𝑒𝑒2

4𝜋𝜋𝜀𝜀0𝑅𝑅
). Le somme  

E=E++Up e E= E-+Up rappresentano l’energia totale nei due casi.  
Come si vede il caso E++Up presenta un minimo con E negativo, 
che indica uno stato stabile, al cui valore di R nel minimo  
corrisponde la distanza di equilibrio. 
Viceversa nel caso E= E-+Up non si ha un minimo e corrisponde  
quindi ad uno stato non stabile. 
Da notare che lo stato “legante” presenta un’energia totale minore dello stato anti-legante: 
 

E++Up < E-+Up 
 
La linea tratteggiata mostra l’energia totale per l’elettrone nello stato 1s (fondamentale) nell’atomo di 
idrogeno (energia totale EH).  Si ha che: 

E++Up < EH < E-+Up 

 
 

 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

Up 

E+ 

E- 

E++ Up 

E-+ Up 
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Pertanto nello stato legante l’energia totale dello ione è inferiore  
a quella del singolo atomo, mentre nello stato antilegante si ha il  
contrario, l’energia totale dello ione è maggiore di quella  
dell’atomo singolo. 
Nella figura accanto è mostrato l’effetto sui livelli energetici 
della formazione di una molecola H2, con la formazione 
dei livelli leganti ed antileganti, partendo dagli stati atomici  
1s dei singoli atomi. 
Nella Fig. successiva è mostrato l’andamento dell’energia dei  
due livelli in funzione della distanza tra gli atomi. Notare che  
per R→∞ E = -27.2 eV, il doppio di 13.6 eV . 
 

L’effetto della combinazione degli stati atomici sui livelli  
molecolari è un metodo generale per la costituzione degli   
orbitali molecolari (LCAO, Linear Combination of Atomic Orbitals). 
Nella figura accanto è riportata la formazione degli orbitali  
molecolari per una molecola biatomica omonucleare, i cui atomi  
costituenti hanno gli stati s e p occupati. 
 

Nel caso di una molecola eteronucleare i livelli energetici  
degli stati negli atomi singoli saranno in generale diversi,  
ma l’effetto è analogo, ovvero la formazione di stati 
leganti ed antileganti le cui energie sono, rispettivamente,  
minori e maggiori di quelle degli stati atomici che si combinano. 
  

H 1s H 1s 

H2 1σ 

H2 1σ* 
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Dalle molecole ai solidi 
 

Quando si passa da molecole a solidi l’effetto sui livelli energetici è simile a quello osservato nel 
passaggio da atomi singoli a molecole, solo che ora dobbiamo considerare un numero molto più grande 
di livelli. Se consideriamo che la distanza media tra 2 atomi in un solido è di circa 0.2 nm, in un cubo di 
lato 1 cm avremo approssimativamente (5x107)3=1023 atomi (in realtà si hanno circa 1022 cm-3). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Nelle due Figs. di sopra è mostrato il comportamento degli stati 3s di atomi di sodio, in numero crescente, 
in funzione della loro distanza. Nel primo caso si hanno 2 atomi di sodio (11 elettroni, configurazione 
elettronica dell’atomo: 1s2, 2s2, 2p6, 3s1), nel secondo 5 atomi. Il comportamento è analogo a quello 
osservato per le molecole: la formazione di stati leganti (con un minimo) e antileganti a causa della 
sovrapposizione degli stati atomici.  
Il numero di stati molecolari che si formano è pari al numero di atomi che si legano. 
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Se il numero degli atomi diventa molto grande (Fig. a destra) 
i livelli sono così numerosi da formare un continuo,  
chiamata “banda”. 
La distanza energetica tra un livello nella banda ed un altro è  
sostanzialmente nulla e possiamo trattali proprio come livelli continui. 
 
In ogni banda, che proviene dalla sovrapposizione di N stati atomici, 
possono trovare posto 2(2l +1)N elettroni, il 2l+1 viene dalla  
molteplicità dei livelli, il 2 iniziale dallo spin. 
Pertanto una banda formata da stati s, per N atomi, ci saranno  
2N stati disponibili per gli elettroni, se invece sono composti da  
stati atomici di tipo p avremo 2(2x1+1)N= 6N stati disponibili. 
 
Queste bande sono formate dagli stati elettronici più esterni 
degli atomi costituenti il solido. Per esempio se consideriamo il  
rame (n. atomico 29, struttura elettronica: 1s2s22p63s23p63d104s1) 
solo gli elettroni 3d e 4s formano le bande, gli altri stati sono 
“interni” all’atomo e non si hanno sovrapposizioni con gli stati  
degli atomi vicini.  
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Di particolare interesse per le molteplici applicazioni  
sono i solidi in cui c’è la “mescolanza” tra stati s e p,  
detta ibridizzazione sp, quali il silicio, germanio e il carbonio. 
In questi casi gli stati s e p si combinano dando luogo a 
bande sp e bande solo p. Nella Fig. è mostrato questo  
processo. Se inizialmente ci sono 2 stati per atomo per i livelli 
di tipo s e 6 per atomo per i livelli di tipo p, a seguito  
dell’ibridizzazione abbiamo 4 stati per atomo nella banda 
inferiore e 4 nella banda superiore. 
 
Tra una banda ed un’altra c’è una zona in cui non esistono stati 
elettronici permessi, dette “zone proibite”. 
La distanza tra queste bande può variare tra frazioni di eV (decimi o anche meno) fino a diversi eV. 
 
Il passaggio di un elettrone da una banda ad un’altra  
(transizione) in generale avviene per effetto termico o per  
assorbimento di un fotone. Un campo elettrico non  
ha l’energia sufficiente a far compiere una transizione  
ad un elettrone, se non applicando campi così intensi  
da “bucare” il solido (breakdown voltage). Nella Fig. è mostrata 
la transizione nel caso di due livelli atomici, con la conservazione 
dell’energia. 
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Nel caso di bande la transizione può avvenire se l’energia del fotone 
è maggiore della distanza tra estremo superiore della banda più bassa 
ed estremo inferiore della banda più alta (nella Fig. rispettivamente  
banda 1 e banda 2). La distanza tra questi 2 estremi è detta 
“gap di energia”, (Energy gap, Eg). 
 
Se l’energia del fotone è maggiore di Eg l’elettrone può transire dalla 
banda 1 alla banda 2:      𝐸𝐸𝑓𝑓𝑓𝑓𝑓𝑓𝑓𝑓𝑛𝑛𝑒𝑒 = ℎ𝜈𝜈 ≥ 𝐸𝐸2 −  𝐸𝐸1 
 
Per valutare le transizioni dovute ad effetto termico si considera la distribuzione di probabilità di 
Boltzmann, cioè la probabilità che uno stato ad energia E sia occupato quando il sistema si trova a 
temperatura T è data da:  𝑃𝑃(𝐸𝐸) =  𝑒𝑒−𝐸𝐸 𝑘𝑘𝑘𝑘�  , con k = costante di Boltzmann. Essendo a temperatura 
ambiente kT = 0.025 eV è evidente che se Eg = 1 eV, la probabilità che un elettrone passi dalla banda 1 
alla banda 2 solo per effetto termico P(E) = e-40 = 10-18 ! 
In realtà il calcolo è più complicato ma le transizioni per solo effetto termico (a temperatura ambiente) 
hanno in generale un effetto trascurabile. 
 
La transizione è possibile solo se la banda di arrivo non è completamente piena (Principio di esclusione 
di Pauli). Quindi se abbiamo 2 bande completamente piene non è possibile in nessun modo far transire 
un elettrone dalla banda inferiore a quella superiore. 
  

Banda 1 

Banda 2 

Eg 
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La conduzione elettrica in un solido è dovuta all’applicazione  
di un campo elettrico esterno continuo o a frequenza  
molto più bassa di quella delle onde elettromagnetiche.  
Come detto sopra un tale campo elettrico non può permettere  
transizioni di elettroni da una banda ad un’altra, ma può consentire  
ad un elettrone di acquistare energia e muoversi all’interno  
del solido in modo “ordinato” secondo il campo applicato  
cioè formare una corrente elettrica.  
Anche in questo caso un campo elettrico esterno può cedere  
energia ad un elettrone in una banda se questa non è  
completamente piena perché l’elettrone che acquista  
energia per effetto del campo elettrico esterno passa da uno  
stato energetico ad un altro e, quindi, lo stato di arrivo deve  
essere vuoto. 
In generale le bande in un solido, che riguardano gli stati  
Elettronici più esterni, si dividono in bande di valenza e  
di conduzione. La banda di valenza è sempre completamente 
piena, la banda di conduzione può essere (in assenza di qualunque  
eccitazione esterna, quindi senza campi elettromagnetici e a T=0 °K) 
semipiena o vuota. Nel primo caso si parla di metallo,  
nel secondo caso di semiconduttori o isolanti, a seconda che la distanza tra la banda di valenza piena e la 
banda di conduzione vuota sia piccola (< 3 eV) o grande (> 3 eV). 
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Pertanto, nel caso del metallo, essendoci una continuità tra gli stati pieni e quelli vuoti un campo elettrico 
può mettere in movimento gli elettroni. In un semiconduttore la banda piena e la banda vuota non 
permettono il passaggio di corrente a meno che, per effetto termico, un po’ di elettroni passino in banda 
di conduzione e possano contribuire alla corrente elettrica (nel Si a temperatura ambiente abbiamo ~ 1010 
elettroni in banda di conduzione, rispetto ai ~ 1022 in un metallo). Negli isolanti, a causa del valore di Eg 
(> 5 eV) il numero di elettroni in banda di conduzione è sostanzialmente zero. 
 

Metallo 
Cu, Ag, Au 

Semiconduttore 
Ge (Eg= 0.74 eV) 
Si (Eg=1.12 eV) 

GaAs (Eg=1.42 eV) 
GaN (Eg=3.40 eV) 

Isolante 
Diamante (Eg= 5 eV) 

SiO2 (Eg= 9 eV) 

Banda piena 

Banda vuota 

Banda vuota 

Banda vuota 

Banda piena Banda piena 


