
Aula 9 3 Estrutura Atômica e a Tabela 
Periódica
Você já parou para pensar como o mundo ao nosso redor é construído? Desde o ar que respiramos até os 
dispositivos eletrônicos que usamos, tudo é feito de átomos. Mas o que realmente define um átomo e como ele se 
organiza? Se você já se sentiu intrigado(a) por essa questão fundamental, ou se precisa aprofundar seus 
conhecimentos para uma certificação importante, esta aula foi feita para você.

Nesta jornada, vamos desvendar os segredos da estrutura atômica, indo além dos modelos simplificados que 
talvez você já conheça. Nosso objetivo é que, ao final desta aula, você seja capaz de compreender a organização 
dos elétrons em um átomo, aplicar os princípios que regem essa organização e, o mais fascinante, entender como 
essa estrutura microscópica é a chave para decifrar a lógica por trás da Tabela Periódica, essa ferramenta tão 
poderosa para químicos e físicos.

Prepare-se para conectar o que você já sabe sobre elementos químicos com uma nova perspectiva quântica. 
Vamos explorar como a dança dos elétrons dentro do átomo não só define suas propriedades, mas também explica 
a beleza e a ordem da Tabela Periódica. É uma viagem do infinitamente pequeno ao universo das propriedades 
macroscópicas, com aplicações que tocam desde a criação de novos materiais até a compreensão da vida.



A Dança dos Elétrons: Além do Modelo 
Planetário
Desde cedo, aprendemos que o átomo é como um pequeno sistema solar, com elétrons girando em órbitas bem 
definidas ao redor de um núcleo. Essa analogia, proposta por Rutherford e aprimorada por Bohr, foi um marco 
fundamental para a ciência, permitindo-nos visualizar a estrutura atômica de uma forma simples e intuitiva. No 
entanto, como muitas grandes descobertas, ela era apenas o começo de uma história muito mais complexa e 
fascinante.

O modelo de Bohr, apesar de revolucionário para sua época, apresentava limitações significativas. Ele não 
conseguia explicar o comportamento de átomos mais complexos, nem a intensidade das linhas espectrais 
observadas em laboratório.

Era como tentar mapear uma cidade inteira usando apenas um mapa de um bairro: útil, mas incompleto. A 
realidade dos elétrons é muito mais sutil e governada por leis que desafiam nossa intuição cotidiana: as leis da 
mecânica quântica.

É aqui que a física moderna entra em cena, revelando que os elétrons não orbitam o núcleo em trajetórias fixas, 
como planetas. Em vez disso, eles ocupam "nuvens de probabilidade" ou orbitais, regiões onde a chance de 
encontrá-los é maior. Essa mudança de paradigma é crucial, pois nos permite entender a verdadeira natureza da 
matéria e suas interações.



O "Endereço" do Elétron: Os Números 
Quânticos
Se os elétrons não seguem órbitas fixas, como podemos descrever sua localização e energia dentro do átomo? A 
resposta está nos números quânticos, um conjunto de quatro valores que funcionam como um "endereço" único 
para cada elétron em um átomo. Pense neles como as coordenadas GPS que descrevem a posição e o estado de 
um elétron, fornecendo informações cruciais sobre sua energia, forma do orbital, orientação espacial e spin.

Número Quântico Principal (n)
Define a camada eletrônica ou nível de energia 
principal onde o elétron se encontra. Valores: 1, 2, 3, 
...

É como o "andar" de um prédio onde o elétron 
reside.

Número Quântico Secundário (l)
Descreve a forma do orbital e o subnível de 
energia. Valores: 0 a n-1

l = 0: orbital s (esférico)

l = 1: orbital p (halteres)

l = 2: orbital d (complexas)

l = 3: orbital f (muito complexas)

Número Quântico Magnético (m_l)
Especifica a orientação espacial do orbital. Valores: 
-l a +l

É como a "posição do apartamento" no andar.

Número Quântico de Spin (m_s)
Descreve o spin do elétron. Valores: +1/2 ou -1/2

Como se o elétron estivesse "girando para a direita" 
ou "girando para a esquerda".

Cada elétron em um átomo possui um conjunto exclusivo de quatro números quânticos, uma ideia central 
conhecida como Princípio de Exclusão de Pauli, que exploraremos mais adiante. Essa singularidade é o que 
permite a organização complexa e estável dos átomos.



Camadas e Subcamadas: A Estrutura 
Hierárquica do Átomo
Compreender os números quânticos nos permite visualizar a estrutura atômica como um sistema hierárquico, onde 
os elétrons se organizam em camadas e subcamadas de energia. Essa organização não é aleatória; ela segue 
regras precisas que determinam a estabilidade e as propriedades químicas de cada elemento.

Camadas Eletrônicas
São os níveis de energia principais, designados pelo 
número quântico principal (n):

n = 1: Camada K

n = 2: Camada L

n = 3: Camada M

n = 4: Camada N

Quanto maior o n, maior a energia e o tamanho da 
camada.

Subcamadas
Definidas pelo número quântico secundário (l):

Subcamada s (l=0): 1 orbital

Subcamada p (l=1): 3 orbitais

Subcamada d (l=2): 5 orbitais

Subcamada f (l=3): 7 orbitais

2
Subcamada s

Máximo de elétrons

6
Subcamada p

Máximo de elétrons

10
Subcamada d

Máximo de elétrons

14
Subcamada f

Máximo de elétrons

Cada orbital pode acomodar no máximo dois elétrons, desde que tenham spins opostos (Princípio de Exclusão de 
Pauli). Essa estrutura hierárquica é a base para a configuração eletrônica, que é a distribuição dos elétrons nos 
diferentes níveis e subníveis de energia de um átomo.



Configuração Eletrônica: O DNA Eletrônico 
do Átomo
A configuração eletrônica é, em essência, o "DNA eletrônico" de um átomo. Ela descreve como os elétrons estão 
distribuídos nos diferentes níveis de energia (camadas) e subníveis (subcamadas e orbitais). Entender essa 
distribuição é crucial porque são os elétrons mais externos, os chamados elétrons de valência, que determinam as 
propriedades químicas de um elemento.

Para escrever a configuração eletrônica de um átomo, seguimos um conjunto de regras que garantem que 
os elétrons ocupem os estados de menor energia disponíveis, buscando a maior estabilidade possível 
para o átomo.

A notação padrão para a configuração eletrônica é simples e informativa. Ela consiste em um número (o número 
quântico principal n), seguido por uma letra (o tipo de subcamada, s, p, d ou f), e um sobrescrito que indica o 
número de elétrons naquela subcamada. Por exemplo, "1s²" significa que há 2 elétrons na subcamada "s" da 
primeira camada (n=1).

Exemplo Prático: Carbono (C, Z=6)

01

Primeira camada (n=1)
A subcamada 1s pode conter até 2 
elétrons. Preenchemos 1s² (restam 4 
elétrons).

02

Segunda camada (n=2)
A subcamada 2s pode conter até 2 
elétrons. Preenchemos 2s² (restam 2 
elétrons).

03

Subcamada 2p
Os 2 elétrons restantes vão para a 
subcamada 2p. Preenchemos 2p².

Configuração eletrônica do Carbono: 1s² 2s² 2p²

Essa configuração nos diz que o Carbono tem 4 elétrons na camada mais externa (valência), responsáveis pela 
sua capacidade de formar quatro ligações químicas.



O Princípio de Aufbau: Construindo o Átomo 
Elétron por Elétron
O Princípio de Aufbau (do alemão, "construção" ou "edificação") é a regra fundamental que nos guia na 
distribuição dos elétrons nos orbitais de um átomo. Ele afirma que os elétrons preenchem os orbitais de menor 
energia primeiro, antes de ocupar os de maior energia.

Embora pareça intuitivo, a ordem de preenchimento dos orbitais nem sempre segue a sequência numérica das 
camadas. Devido a interações complexas entre os elétrons e o núcleo, alguns subníveis de camadas mais altas 
podem ter energia menor que subníveis de camadas mais baixas. Por exemplo, o subnível 4s tem energia menor 
que o 3d, e por isso é preenchido antes.

Ordem de Preenchimento (seguindo o Diagrama de Pauling):
1s ³ 2s ³ 2p ³ 3s ³ 3p ³ 4s ³ 3d ³ 4p ³ 5s ³ 4d ³ 5p ³ 6s ³ 4f ³ 5d ³ 6p ³ 7s ³ 5f ³ 6d ³ 7p...

Exemplo: Cálcio (Ca, Z=20)

1

1s²
2 elétrons
Restam 18

2

2s² 2pv
8 elétrons
Restam 10

3

3s² 3pv
8 elétrons
Restam 2

4

4s²
2 elétrons
Completo!

A configuração eletrônica do Cálcio é: 1s² 2s² 2pv 3s² 3pv 4s²

Note que os elétrons de valência estão na camada 4s. Essa é a base para entender por que o Cálcio é um metal 
alcalino-terroso e tem propriedades semelhantes a outros elementos com 2 elétrons de valência.



A Regra de Hund: Ocupando os Orbitais com 
Sabedoria
Enquanto o Princípio de Aufbau nos diz a ordem em que os subníveis são preenchidos, a Regra de Hund (também 
conhecida como Regra da Máxima Multiplicidade) nos orienta sobre como os elétrons se distribuem dentro dos 
orbitais de um mesmo subnível.

A Regra de Hund afirma que, ao preencher orbitais de um mesmo subnível, os elétrons tendem a ocupar 
cada orbital individualmente com spins paralelos antes de emparelharem-se em qualquer orbital.

Pense nisso como pessoas entrando em um ônibus vazio. Ninguém quer sentar ao lado de um estranho se há 
assentos vazios disponíveis. Da mesma forma, os elétrons, que possuem carga negativa e se repelem, preferem 
ocupar orbitais vazios dentro do mesmo subnível antes de se emparelharem.

Exemplo: Nitrogênio (N, Z=7)

Configuração eletrônica: 1s² 2s² 2p³

Representação dos Orbitais:

1s: [±³]

2s: [±³]

2p: [± ] [± ] [± ]

Os 3 elétrons do 2p³ ocupam cada um dos três orbitais p (px, py, 
pz) individualmente, todos com o mesmo spin, seguindo a Regra 
de Hund.

Incorreto seria: 2p: [±³] [± ] [ ]

A Regra de Hund é fundamental para prever as propriedades magnéticas dos átomos e para entender a formação 
de ligações químicas, pois a disponibilidade de elétrons desemparelhados influencia diretamente a reatividade de 
um elemento.



O Princípio de Exclusão de Pauli: A 
Unicidade de Cada Elétron
O Princípio de Exclusão de Pauli é um pilar fundamental da mecânica quântica e da estrutura atômica. Ele 
estabelece que dois elétrons em um mesmo átomo não podem ter o mesmo conjunto de quatro números quânticos 
(n, l, m_l, m_s). Em outras palavras, cada elétron em um átomo possui um "endereço" quântico único e exclusivo.

Analogia do Prédio
Imagine que cada elétron é como 
um morador de um prédio. O 
Princípio de Pauli diz que não pode 
haver duas pessoas no mesmo 
apartamento, sentadas na mesma 
cadeira, na mesma posição, e 
olhando para a mesma direção.

Limitação dos Orbitais
Este princípio limita o número de 
elétrons que cada orbital pode 
conter a um máximo de dois, e 
esses dois elétrons devem ter spins 
opostos.

Importância Fundamental
Sem o Princípio de Pauli, todos os 
elétrons de um átomo poderiam 
colapsar para o estado de menor 
energia (1s), e a complexidade da 
matéria não existiria.

Princípio Âmbito/Aplicação Base/Origem Exemplo

Aufbau Ordem de 
preenchimento

Energia dos orbitais 1s antes de 2s

Hund Dentro do mesmo 
subnível

Repulsão eletrônica 2p: ± ± ±

Pauli Números quânticos 
únicos

Mecânica quântica Máximo 2e{ por orbital



A Tabela Periódica: Uma Explicação 
Quântica
A Tabela Periódica dos Elementos é uma das maiores conquistas da ciência. Ela organiza os elementos de forma 
lógica e preditiva, revelando padrões em suas propriedades químicas. Mas qual é a força motriz por trás dessa 
organização? A resposta está na estrutura atômica e, mais especificamente, na configuração eletrônica dos 
átomos.

Cada elemento na Tabela Periódica é definido pelo seu número atômico (Z), que é o número de prótons em seu 
núcleo e, em um átomo neutro, o número de elétrons. A forma como esses elétrons são distribuídos nos orbitais é 
o que determina a posição do elemento na tabela e suas propriedades.

Bloco s
Grupos 1 e 2 (Metais Alcalinos e Alcalino-Terrosos)

Elétrons de valência preenchendo o subnível s da 
camada mais externa

Exemplo: Na (...3s¹), Mg (...3s²)

Bloco p
Grupos 13 a 18

Elétrons de valência preenchendo o subnível p

Exemplo: Al (...3p¹), Cl (...3pu)

Bloco d
Grupos 3 a 12 (Metais de Transição)

Elétrons preenchendo os subníveis d da penúltima 
camada

Exemplo: Fe (...3dv 4s²)

Bloco f
Lantanídeos e Actinídeos

Elétrons preenchendo os subníveis f da 
antepenúltima camada

Apresentados em linhas separadas na parte inferior

Essa organização por blocos não é uma mera coincidência; é uma manifestação direta das regras de 
preenchimento eletrônico (Aufbau, Hund e Pauli) e da natureza quântica dos elétrons.



Períodos e Grupos: A Lógica Quântica da 
Tabela
A organização da Tabela Periódica em períodos (linhas horizontais) e grupos (colunas verticais) também encontra 
sua explicação mais profunda na mecânica quântica e na configuração eletrônica.

Períodos (Linhas Horizontais)
Cada período corresponde ao número quântico 
principal (n) da camada de valência que está sendo 
preenchida:

Período 1 (H, He): camada K (n=1)

Período 2 (Li a Ne): camada L (n=2)

Período 3 (Na a Ar): camada M (n=3)

À medida que você se move dentro do mesmo 
período, o número de elétrons na camada de valência 
aumenta, mas o número da camada principal 
permanece o mesmo.

Grupos (Colunas Verticais)
Os elementos dentro de um mesmo grupo 
compartilham propriedades químicas semelhantes 
porque possuem o mesmo número de elétrons na 
camada de valência:

Grupo 1: 1 elétron de valência (ns¹)

Grupo 17: 7 elétrons de valência (ns² npu)

Grupo 18: 8 elétrons de valência (ns² npv)

Por exemplo, todos os elementos do Grupo 1 (Metais Alcalinos) têm 1 elétron na sua camada de valência 
(ns¹). Isso os torna altamente reativos, pois tendem a perder esse único elétron para formar um íon com 
carga +1 e alcançar uma configuração estável de gás nobre.

Essa correlação direta entre a configuração eletrônica de valência e as propriedades químicas é a essência da 
Tabela Periódica. Ela nos permite prever o comportamento de um elemento apenas sabendo sua posição na tabela, 
sem a necessidade de realizar experimentos complexos para cada um.



Propriedades Químicas e a Configuração 
Eletrônica: Uma Conexão Vital
A verdadeira beleza da estrutura atômica e da Tabela Periódica reside na sua capacidade de explicar e prever as 
propriedades químicas dos elementos. São os elétrons da camada de valência 3 aqueles mais externos e menos 
fortemente ligados ao núcleo 3 que são os protagonistas nas interações químicas.

Reatividade
Elementos com poucos elétrons de valência (metais 
alcalinos, ns¹) tendem a perdê-los facilmente, 
tornando-os altamente reativos. Elementos com 
quase uma camada completa (halogênios, ns²npu) 
tendem a ganhar elétrons, sendo também muito 
reativos. Gases nobres (ns²npv) são estáveis e 
pouco reativos.

Energia de Ionização
É a energia necessária para remover um elétron de 
um átomo gasoso. Quanto mais difícil for remover 
um elétron, maior a energia de ionização. 
Geralmente aumenta da esquerda para a direita em 
um período e diminui de cima para baixo em um 
grupo.

Eletronegatividade
É a capacidade de um átomo atrair elétrons em uma 
ligação química. Átomos com alta 
eletronegatividade (como o Flúor) têm forte atração 
por elétrons. Geralmente aumenta da esquerda 
para a direita em um período e diminui de cima para 
baixo em um grupo.

Raio Atômico
O tamanho de um átomo influencia sua capacidade 
de perder ou ganhar elétrons. O raio atômico 
geralmente diminui da esquerda para a direita em 
um período (devido ao aumento da carga nuclear) e 
aumenta de cima para baixo em um grupo (devido 
ao aumento do número de camadas).

A compreensão dessas tendências periódicas, todas enraizadas na configuração eletrônica, é o que permite aos 
químicos prever o comportamento de substâncias e projetar novas moléculas com propriedades desejadas. É a 
ponte entre o mundo quântico invisível e as propriedades macroscópicas que observamos e utilizamos em nosso 
dia a dia.



Atividade Prática: Relacionando 
Configuração Eletrônica com Propriedades
Agora que você já compreende os princípios da configuração eletrônica e sua relação com a Tabela Periódica, é 
hora de colocar esse conhecimento em prática. Vamos analisar dois elementos e relacionar suas configurações 
eletrônicas com suas propriedades químicas esperadas.

Desafio: Compare o Sódio (Na, Z=11) e o Cloro (Cl, Z=17)

01

Determine a Configuração 
Eletrônica
Sódio (Na, Z=11): 1s² 2s² 2pv 3s¹

Cloro (Cl, Z=17): 1s² 2s² 2pv 3s² 3pu

02

Identifique os Elétrons de 
Valência
Sódio: 1 elétron de valência (3s¹)

Cloro: 7 elétrons de valência (3s² 
3pu)

03

Preveja o Comportamento 
Químico
Sódio: Tende a perder 1 elétron ³ 
Naz (metal reativo)

Cloro: Tende a ganhar 1 elétron ³ 
Cl{ (não-metal reativo)

Sódio (Na)

Com apenas 1 elétron na camada de valência, o Sódio 
tem uma forte tendência a perder esse elétron para 
atingir a configuração eletrônica estável do Gás Nobre 
Neônio. Isso o torna um metal altamente reativo, com 
baixa energia de ionização e baixa eletronegatividade.

Cloro (Cl)

Com 7 elétrons na camada de valência, o Cloro precisa 
de apenas 1 elétron para completar sua camada e 
atingir a configuração do Argônio. Isso o torna um 
não-metal altamente reativo, com alta energia de 
ionização e alta eletronegatividade.

Conclusão: A configuração eletrônica nos permite prever que o Sódio e o Cloro terão comportamentos 
químicos opostos e complementares. Essa é a base para a formação de compostos iônicos como o Cloreto de 
Sódio (NaCl), onde o Sódio doa seu elétron para o Cloro.



Aplicações Modernas: A Estrutura Atômica 
em Ação
A compreensão da estrutura atômica e da configuração eletrônica não é apenas um exercício teórico; ela é a base 
para inovações e tecnologias que moldam nosso mundo. Desde a criação de novos materiais até o avanço da 
medicina e da computação, a física quântica dos elétrons está no cerne de muitas das tendências mais excitantes 
da ciência e da engenharia.

Ciência dos Materiais
O design de novos materiais com propriedades 
específicas depende diretamente da manipulação da 
estrutura eletrônica. Semicondutores, supercondutores, 
ligas metálicas avançadas e polímeros são 
desenvolvidos com base no entendimento de como os 
elétrons se comportam em diferentes arranjos atômicos.

Eletrônica e Computação Quântica
A miniaturização dos componentes eletrônicos atingiu 
limites onde os efeitos quânticos se tornam dominantes. 
A computação quântica baseia-se nos estados 
quânticos dos elétrons para criar "qubits", as unidades 
básicas de informação quântica.

Medicina e Farmacologia
A interação de medicamentos com moléculas biológicas 
é uma questão de como os elétrons se rearranjam em 
ligações químicas. O design racional de fármacos 
envolve modelagem computacional das nuvens 
eletrônicas e propriedades atômicas.

Energia e Meio Ambiente
O desenvolvimento de células solares mais eficientes, 
baterias de nova geração e catalisadores sustentáveis 
depende da otimização de como os elétrons são 
excitados, transferidos e utilizados em diferentes 
materiais.

Esses são apenas alguns exemplos de como o conhecimento da estrutura atômica e da mecânica quântica 
transcende a sala de aula, impulsionando a pesquisa e o desenvolvimento em diversas áreas que impactam 
diretamente nossa qualidade de vida e o futuro do planeta.



Desafios e Perspectivas Futuras na 
Estrutura Atômica
Apesar de todo o avanço na compreensão da estrutura atômica, o campo da física e química quântica continua a 
ser uma área vibrante de pesquisa, com desafios complexos e perspectivas empolgantes. A beleza da ciência é 
que cada resposta nos leva a novas perguntas, e a estrutura atômica não é exceção.

Complexidade Multieletrônica
Um dos maiores desafios reside na complexidade 
de átomos com muitos elétrons. As interações 
elétron-elétron e elétron-núcleo em sistemas 
multieletrônicos são incrivelmente difíceis de 
calcular com precisão. Modelos computacionais 
avançados, como a Teoria do Funcional da 
Densidade (DFT), são constantemente 
aprimorados.

Átomos Exóticos
A exploração de átomos exóticos, onde um ou 
mais elétrons são substituídos por outras 
partículas carregadas, ou onde o núcleo é instável, 
pode revelar novas informações sobre as forças 
fundamentais da natureza e o comportamento da 
matéria em condições extremas.

Nanotecnologia Atômica
A manipulação de átomos individuais e suas 
propriedades eletrônicas está no cerne da 
nanotecnologia. A capacidade de construir 
estruturas átomo por átomo abre portas para 
dispositivos em escala atômica, com aplicações 
em armazenamento de dados, sensores e 
máquinas moleculares.

Elementos Superpesados
A busca por elementos superpesados, que 
expandem a Tabela Periódica além dos elementos 
conhecidos, é um campo fascinante. A previsão de 
suas propriedades e a tentativa de sintetizá-los 
dependem de modelos teóricos da estrutura 
eletrônica em condições extremas.

Em resumo, a jornada para entender a estrutura atômica está longe de terminar. Ela continua a ser uma fonte 
inesgotável de descobertas, impulsionando a inovação e desafiando nossa compreensão do universo em sua 
escala mais fundamental. O que você aprendeu hoje é a base para participar dessa emocionante exploração.



Consolidação e Próximos Passos
Chegamos ao fim da nossa jornada pela estrutura atômica e sua profunda conexão com a Tabela Periódica. Vimos 
que os elétrons, longe de serem meros pontos girando em órbitas, são entidades quânticas que ocupam 
"endereços" específicos definidos por números quânticos. Essa organização, regida pelos princípios de Aufbau, 
Hund e Pauli, é o que dá a cada átomo sua identidade única e suas propriedades químicas.

Sempre que vir um elemento na 
Tabela Periódica
Lembre-se que sua posição é um reflexo direto 
da sua configuração eletrônica.

Ao analisar a reatividade de um 
elemento
Foque nos seus elétrons de valência 3 eles são 
os "atores" principais.

Compreender a estrutura atômica
É a chave para desvendar o comportamento de 
materiais e a base de tecnologias avançadas.

A mecânica quântica não é apenas 
teoria
Ela explica o mundo ao nosso redor em sua 
essência mais fundamental.

Autoavaliação

Qual dos seguintes conjuntos de números quânticos (n, l, m_l, m_s) é válido para um elétron em um átomo? 
a) (2, 2, 0, +1/2) b) (3, 1, -2, -1/2) c) (4, 3, +2, +1/2) d) (1, 0, +1, -1/2)

1.

De acordo com o Princípio de Aufbau, qual subnível é preenchido após o 3p? 
a) 3d b) 4s c) 4p d) 3s

2.

Um átomo com configuração eletrônica 1s² 2s² 2pv 3s² 3pt pertence a qual grupo e período da Tabela 
Periódica? 
a) Grupo 16, Período 3 b) Grupo 14, Período 3 c) Grupo 6, Período 3 d) Grupo 16, Período 2

3.

A Regra de Hund estabelece que, ao preencher orbitais de um mesmo subnível, os elétrons: 
a) Devem ter spins opostos para cada orbital. b) Ocupam cada orbital individualmente com spins paralelos 
antes de emparelharem-se. c) Preenchem os orbitais de maior energia primeiro. d) Podem ter o mesmo 
conjunto de quatro números quânticos.

4.

Explique, em suas palavras, como a configuração eletrônica de valência de um átomo influencia diretamente 
suas propriedades químicas, dando um exemplo.

5.



Gabarito e Próximos Passos
Gabarito:

01

Resposta: c) (4, 3, +2, +1/2)
l deve ser menor que n; m_l deve estar entre -l e +l; m_s 
é sempre +/- 1/2.

02

Resposta: b) 4s
De acordo com o Diagrama de Pauling.

03

Resposta: a) Grupo 16, Período 3
A camada de valência é a 3 (n=3), então Período 3. Os 
elétrons de valência são 2 (no 3s) + 4 (no 3p) = 6 
elétrons. Para elementos do bloco p, o grupo é (10 + 
número de elétrons de valência), então 10 + 6 = Grupo 
16.

04

Resposta: b) Ocupam cada orbital 
individualmente com spins paralelos antes 
de emparelharem-se
Esta é a definição exata da Regra de Hund.

Resposta da questão 5: A configuração eletrônica de valência, que se refere aos elétrons na camada 
mais externa do átomo, é crucial porque são esses elétrons que participam das ligações químicas. O 
número e o arranjo desses elétrons determinam a tendência do átomo em ganhar, perder ou compartilhar 
elétrons. Por exemplo, o Lítio (Li), com configuração 1s² 2s¹, tem apenas 1 elétron de valência. Isso o torna 
um metal alcalino altamente reativo, pois ele tende a perder facilmente esse elétron para formar o íon Liz e 
alcançar a estabilidade do Hélio.

Próxima Aula

Aula 10: Núcleo Atômico

Na próxima aula, vamos aprofundar nossa compreensão do átomo, explorando 
o Núcleo Atômico, suas partículas constituintes, as forças que o mantêm 
unido e os fenômenos da radioatividade. Prepare-se para desvendar os 
segredos do coração do átomo!

10

Recursos Adicionais

Livros-texto
Física Moderna e Química Geral 
para aprofundamento 
conceitual e exercícios práticos.

Simulações Interativas
PhET Colorado para visualizar o 
preenchimento dos orbitais de 
forma dinâmica.

Vídeos Explicativos
Khan Academy e TED-Ed para 
diferentes perspectivas e 
analogias sobre a Tabela 
Periódica.

NOTA IMPORTANTE: As informações técnicas desta aula estão atualizadas até 2025. Consulte sempre fontes 
oficiais e publicações científicas recentes para verificar alterações ou novas descobertas no campo da física e 
química quântica.


