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J. J. Thomson (1856-1940). Físico Inglês Nobel de Física em 1906.

Estrutura do Átomo

Elétron Carga do Elétron

R. A. Millikan (1856-1953). Físico Americano  
Nobel de Física em 1933.

1,602 x 10-19 C 9,10 x 10-28 g

Cap. 2 e 7 R. Chang



Partículas a, b e g. 

a  hélio duplamente ionizado
b elétron
g.    neutron

E. Rutherford (1856-1953). Físico Neozelandês Nobel 
de Química em 1908.



Neutron

J. Chadwick (1891-1972). Físico Inglês Nobel de Física
em 1935.



A = Z + N

Espectrômetro de massas

F. W. Aston (1877-1945). Químico e Físico Inglês Nobel 
de Química em 1922.

Abundância Isotópica



Modelo de Bohr (Teoria Quântica)

Rydberg



E = hn

E = hc/l



Orbital

Densidade eletrônica  região de maior
probabilidae de 
encontrar o elétron

Nos Quânticos



Distrubuição da 
densidade eletrônica

Contorno



Orientação do orbital no espaço

+1-1 0





Elétrons, Níveis de Energia e 
Subníveis de Energia (Orbitais)



Orbitais da mesma 
subcamada tem a 
mesma energia.

Energias das 
subcamadas seguem a 
ordem
ns < np < nd < nf

E
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5B: 1s22s22p1

4Be: 1s22s2

6C: 1s22s22p2

7N: 1s22s22p3

8O: 1s22s22p4

15P: 1s22s22p63s23p3

16S: 1s22s22p63s23p4





Tabela periódica Cap 6, 7  Brown



• A tabela periódica moderna: organiza os elementos em ordem crescente de 

número atômico.

Carga nuclear efetiva

• A carga nuclear efetiva é a carga sofrida por um elétron em um átomo

polieletrônico.

• A carga nuclear efetiva não é igual à carga no núcleo devido ao efeito dos 

elétrons internos.

Carga Nuclear Efetiva

Zeff = Z - S

número médio de elétrons protetores

aumenta a 
distância do 
núcleo

núcleo
+11

e- protetores

e- valência



Tendências periódicas nos raios atômicos

Tamanho dos átomos e dos íons



Tamanho dos átomos
e dos íons





8O2-
9F-

11Na+
12Mg2+

13Al3+

Tamanho dos átomos e dos íons

1,40       1,33         0,97          0,66        0,51  

Qual íon tem raio menor Fe2+ ou Fe3+ ?

Espécies Isoeletrônicas

>      >        >          >



Energia de ionização

• A primeira energia de ionização, I1, é a quantidade de energia necessária

para remover um elétron de um átomo gasoso:

Na(g) Na+
(g) + e-.

• A segunda energia de ionização, I2, é a energia necessária para remover 

um elétron de um íon gasoso: 

Na+ 
(g) Na2+ (g) + e-.

• Quanto maior a energia de ionização, maior é a dificuldade para se remover 

o elétron.



Variações nas energias de ionização sucessivas

• Há um acentuado aumento na energia de ionização quando um elétron

mais interno é removido.

Energia de ionização





Afinidades eletrônicas

• A afinidade eletrônica é o oposto da energia de ionização.

• A afinidade eletrônica é a alteração de energia quando um átomo gasoso

ganha um elétron para formar um íon gasoso:

Cl(g) + e- Cl-(g)

• A afinidade eletrônica pode ser tanto exotérmica (como o exemplo acima) 

quanto endotérmica: 

Ar(g) + e- Ar-
(g)



Afinidades eletrônicas



Símbolos de Lewis

Ligações químicas, símbolos de 
Lewis e a regra do octeto



A regra do octeto

• Todos os gases nobres, com exceção do He, têm uma configuração

s2p6.  

• A regra do octeto: os átomos tendem a ganhar, perder ou

compartilhar elétrons até que eles estejam rodeados por 8 elétrons

de valência (4 pares de elétrons).

• Cuidado: existem várias exceções à regra do octeto.

Ligações químicas, símbolos de Lewis e 
a regra do octeto



Considere a reação entre o sódio e o cloro:

Na(s) + ½Cl2(g)  NaCl(s) DHf
º= -410,9 kJ

Ligação iônica



• A reação é violentamente exotérmica.

• Inferimos que o NaCl é mais estável do que os elementos que o constituem. 

Por quê?

• O sódio perdeu um elétron para se transformar em Na+ e o cloro ganhou o 

elétron para se transformar em Cl-.  Observe: Na+ tem a configuração

eletrônica do Ne e o Cl- tem a configuração do Ar.

• Isto é, tanto o Na+ como o Cl- têm um

octeto de elétrons circundando o íon central.

Ligação iônica



• O NaCl forma uma estrutura muito regular na qual cada íon Na+ é 

circundado por 6 íons Cl-.

• Similarmente, cada íon Cl- é circundado por seis íons Na+.

• Há um arranjo regular de Na+ e Cl- em 3D.

• Observe que os íons são empacotados o mais próximo possível.

• Observe que não é fácil encontrar uma fórmula molecular para

descrever a rede iônica.

Ligação iônica



Ligação iônica

Modelo da Ligação iônica

d

QQ
H ticular

21
Re 

• A energia reticular depende das cargas 

nos íons e dos tamanhos dos íons:  

K é uma constante (8,99 x 109 J m/C2), 

Q1 e Q2 são as cargas nas partículas e d é a 

distância entre seus centros.



Energias envolvidas na formação da ligação iônica

• A formação de Na+
(g) e Cl-(g) a partir de Na(g) e Cl(g) é endotérmica.

• A reação NaCl(s)  Na+
(g) + Cl-(g) é endotérmica (DH = +788 kJ/mol).

• A formação de uma rede cristalina a partir dos íons na fase gasosa é 

exotérmica:

Na+
(g) + Cl-(g)  NaCl(s) DH = -788 kJ/mol

Ligação iônica



CICLO DE BORN-HABER

Energias envolvidas na formação
da ligação iônica

• A energia de rede aumenta à 
medida que:

• As cargas nos íons aumentam

• A distância entre os íons diminui

Ligação iônica



-Energia reticular: energia necessária para dissociar completamente 
um mol de composto iônico sólido nos seus íons em estado gasoso.

LiF(s) Li+(g) + F-
(g) DHretic. = + 1017 KJ/mol

F2(g) 2F(g) DH diss

½ F2(g) F(g) DHo
f

Li(s) + ½ F2(g) LiF(s)  

DHf
o = -594 KJ/mol

DH1
o = 155,2 KJ/mol

Li(g)
F(g)

Li+(g) F-
(g)

DH3
o =  520 KJ/mol DH4

o = -328 KJ/mol

DH5
o = -1017 KJ/mol

DH2
o = 75,3 KJ/mol

+



Cargas diferentes

Cargas iguais

Q Hretic

d Hretic



Solubilidade X Temperatura

• Energia de dissociação: DHreticular (Endotérmico)

• Energia de solvatação: DHsolvatação (Exotérmico)



MX(s) + calor(1) M+
(g) + X-

(g)

DH Reticular

M+
(g) + X-

(g) M+
(aq) + X-

(aq) + calor(2)

DH Sovatação

calor(1) > calor(2)

calor(1) < calor(2)

MX(s) + calor M+
(aq) + X-

(aq)

MX(s) M+
(aq) + X-

(aq) + calor

T Aumenta a solubilidade

TDiminui a solubilidade


