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Estrutura Atômica e Tabela Periódica 

 

Estrutura do Átomo 

 

 

A compreensão da estrutura do átomo é uma das bases fundamentais da 

Química. Por meio de sucessivos modelos propostos ao longo da história, os 

cientistas conseguiram descrever como a matéria é formada e como ocorrem 

as transformações químicas. O átomo, embora invisível a olho nu, é a 

unidade básica de toda a matéria conhecida, sendo composto por partículas 

ainda menores: os prótons, nêutrons e elétrons. Compreender essas partículas 

e sua organização é essencial para o estudo das propriedades dos elementos 

químicos. 

 

Partículas Subatômicas: Prótons, Nêutrons e Elétrons 

O átomo é formado por um núcleo central, denso e pequeno, que contém 

duas partículas: prótons e nêutrons. Ao redor do núcleo, em uma região 

chamada eletrosfera, orbitam os elétrons, partículas de massa desprezível e 

carga negativa. 

• Prótons (p⁺): possuem carga elétrica positiva (+1) e massa 

aproximadamente igual a 1 unidade de massa atômica (u). O número 

de prótons no núcleo define a identidade do elemento químico. 



 

 

• Nêutrons (n⁰): não possuem carga elétrica (são neutros) e têm massa 

muito semelhante à do próton. A quantidade de nêutrons pode variar 

entre átomos do mesmo elemento, dando origem aos isótopos. 

• Elétrons (e⁻): têm carga elétrica negativa (–1) e massa cerca de 1.800 

vezes menor que a dos prótons. Eles se distribuem em níveis de 

energia ao redor do núcleo. 

Embora a maior parte da massa do átomo esteja concentrada no núcleo, o 

volume é quase todo ocupado pela eletrosfera. Essa estrutura explica 

diversas propriedades dos elementos, como sua reatividade, condutividade 

elétrica e formação de ligações químicas. 

 

Modelos Atômicos: Breve Evolução Histórica 

Ao longo do tempo, diversos modelos atômicos foram propostos para 

explicar a constituição da matéria. Cada novo modelo corrigiu ou ampliou 

os anteriores, com base em experimentos e descobertas científicas. 

Modelo de Dalton (1808) 

John Dalton foi o primeiro a propor um modelo atômico científico, baseado 

em observações experimentais. Para ele, o átomo era uma esfera maciça, 

indivisível e indestrutível, semelhante a uma pequena bola. Dalton 

acreditava que átomos de um mesmo elemento eram idênticos entre si, e 

diferentes dos átomos de outros elementos. Seu modelo explicava bem as 

leis da conservação da massa e das proporções definidas. 

 

 

 



 

 

Modelo de Thomson (1898) 

Joseph Thomson, ao estudar os raios catódicos, descobriu o elétron. Seu 

modelo, conhecido como "pudim de passas", sugeria que o átomo era uma 

esfera positiva com elétrons negativamente carregados distribuídos em 

seu interior, como passas em um pudim. Esse modelo introduziu a ideia de 

partículas subatômicas, mas ainda não explicava a estrutura do núcleo. 

Modelo de Rutherford (1911) 

Ernest Rutherford realizou o famoso experimento da lâmina de ouro, no qual 

partículas alfa foram lançadas sobre uma fina lâmina metálica. Ele observou 

que a maioria das partículas atravessava a lâmina, mas algumas eram 

desviadas ou refletidas. Concluiu, então, que o átomo possuía um núcleo 

central positivo, onde se concentrava quase toda a massa, e uma região 

externa vazia, onde estavam os elétrons. Nascia o conceito de núcleo 

atômico. 

Modelo de Bohr (1913) 

Niels Bohr aprimorou o modelo de Rutherford com base em estudos sobre o 

espectro do hidrogênio. Ele propôs que os elétrons giravam ao redor do 

núcleo em órbitas circulares definidas, chamadas níveis de energia. Ao 

saltar entre níveis, os elétrons absorviam ou emitiam energia na forma de 

luz. Esse modelo foi fundamental para o desenvolvimento da mecânica 

quântica, embora hoje saibamos que os elétrons não se comportam 

exatamente como planetas orbitando o Sol. 

 

Número Atômico (Z) e Número de Massa (A) 

Duas grandezas importantes na identificação e estudo dos elementos 

químicos são o número atômico (Z) e o número de massa (A). 



 

 

• Número Atômico (Z): é o número de prótons presentes no núcleo de 

um átomo. Ele define o elemento químico. Por exemplo, todo átomo 

com Z = 6 é carbono; com Z = 8, é oxigênio. Em átomos neutros (sem 

carga elétrica), o número de prótons é igual ao número de elétrons. 

• Número de Massa (A): é a soma dos prótons e nêutrons do núcleo. 

Ou seja, A = Z + n (n = número de nêutrons). Por exemplo, se um 

átomo de carbono tem 6 prótons e 6 nêutrons, seu número de massa é 

12. 

Esses conceitos permitem diferenciar átomos de um mesmo elemento que 

possuem quantidades diferentes de nêutrons — os isótopos. Por exemplo, o 

hidrogênio possui três isótopos naturais: o prótio (sem nêutrons), o deutério 

(com 1 nêutron) e o trítio (com 2 nêutrons). 

 

Importância da Estrutura Atômica 

A estrutura do átomo está na base de toda a Química. As propriedades dos 

elementos — como reatividade, eletronegatividade, pontos de fusão e 

ebulição — dependem da organização dos elétrons em suas camadas. Além 

disso, o entendimento da estrutura atômica é essencial para áreas como a 

física nuclear, a eletrônica, a medicina (especialmente nos exames por 

radiação), a indústria de materiais e até a energia elétrica, por meio da fissão 

nuclear. 

O desenvolvimento dos modelos atômicos, culminando na mecânica 

quântica, permitiu ao ser humano manipular a matéria em níveis antes 

inimagináveis, abrindo caminho para a nanotecnologia, a farmacologia 

avançada e a exploração de fontes alternativas de energia. 

 



 

 

Considerações Finais 

A evolução do conhecimento sobre a estrutura do átomo reflete o avanço da 

ciência e da capacidade humana de compreender o mundo invisível. Dos 

modelos simplistas de Dalton aos complexos conceitos quânticos da 

atualidade, o estudo do átomo se tornou uma das maiores conquistas da 

ciência moderna. Conhecer suas partículas fundamentais, bem como os 

conceitos de número atômico e de massa, é essencial para qualquer estudante 

que deseje compreender os fundamentos da matéria e suas transformações. 
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Tabela Periódica 

 

A Tabela Periódica é uma das ferramentas mais importantes da Química. Ela 

organiza os elementos químicos de acordo com propriedades físicas e 

químicas semelhantes, além de refletir a estrutura eletrônica dos átomos. Seu 

uso facilita a compreensão do comportamento dos elementos, suas reações e 

aplicações. A Tabela é o resultado de séculos de observação e estudo, e 

continua sendo atualizada conforme novos elementos são descobertos ou 

sintetizados. 

 

Organização da Tabela Periódica 

A Tabela Periódica moderna está organizada em ordem crescente de 

número atômico (Z), que corresponde ao número de prótons no núcleo de 

cada átomo. Ela é dividida em linhas horizontais, chamadas períodos, e 

colunas verticais, chamadas grupos ou famílias. 

Cada elemento ocupa uma célula que apresenta informações básicas como 

símbolo químico, número atômico e, em alguns casos, massa atômica 

relativa. A posição do elemento na Tabela indica seu número de camadas 

eletrônicas (de acordo com o período) e o número de elétrons na camada de 

valência (conforme o grupo). 

A estrutura da Tabela permite prever várias propriedades dos elementos com 

base em sua localização, como a reatividade, o tipo de ligação que formam 

e o estado físico à temperatura ambiente. 

 

 



 

 

Grupos, Períodos e Classificação dos Elementos 

Grupos 

Os grupos da Tabela Periódica são as colunas verticais, numeradas de 1 a 

18, de acordo com a IUPAC (União Internacional de Química Pura e 

Aplicada). Os elementos de um mesmo grupo apresentam propriedades 

químicas semelhantes, pois possuem o mesmo número de elétrons na 

camada de valência. 

Alguns grupos recebem nomes tradicionais, como: 

• Grupo 1 (1A) – Metais alcalinos (ex: sódio, potássio) 

• Grupo 2 (2A) – Metais alcalino-terrosos (ex: magnésio, cálcio) 

• Grupo 17 (7A) – Halogênios (ex: flúor, cloro) 

• Grupo 18 (8A) – Gases nobres (ex: hélio, neônio) 

Períodos 

Os períodos são as linhas horizontais da Tabela e estão relacionados com o 

número de camadas eletrônicas (níveis de energia) dos átomos. A Tabela 

possui sete períodos, e o número de elementos em cada período varia, 

refletindo a complexidade da estrutura eletrônica dos átomos. 

Classificação dos Elementos 

Os elementos químicos são classificados em três grandes grupos com base 

em suas propriedades físicas e químicas: 

Metais 

• Representam a maior parte da Tabela. 

• Bons condutores de calor e eletricidade. 

• Brilhosos, maleáveis e dúcteis. 



 

 

• Tendem a perder elétrons e formar cátions (íons positivos). 

• Exemplo: ferro (Fe), cobre (Cu), alumínio (Al). 

Ametais 

• Poucos elementos localizados à direita da Tabela. 

• Maus condutores de calor e eletricidade. 

• Quebradiços no estado sólido. 

• Tendem a ganhar elétrons e formar ânions (íons negativos). 

• Exemplo: oxigênio (O), enxofre (S), fósforo (P). 

Gases Nobres 

• Elementos do grupo 18. 

• São estáveis e inertes em condições normais. 

• Apresentam a camada de valência completa. 

• Não formam compostos com facilidade. 

• Exemplo: hélio (He), neônio (Ne), argônio (Ar). 

Existe também uma região chamada semimetais ou metalóides, com 

elementos que possuem propriedades intermediárias entre metais e ametais, 

como o silício (Si) e o boro (B). 

 

 

 

 

 



 

 

Tendências Periódicas 

As tendências periódicas são variações nas propriedades dos elementos que 

ocorrem de forma previsível na Tabela. Elas ajudam a compreender como o 

comportamento químico dos elementos muda conforme sua posição. Entre 

as principais tendências estão o raio atômico, a eletronegatividade e a 

energia de ionização. 

Raio Atômico 

O raio atômico é a distância do núcleo até a última camada eletrônica do 

átomo. Ele depende do número de camadas e da atração exercida pelo núcleo 

sobre os elétrons. 

• Na Tabela: 

o Aumenta de cima para baixo em um grupo (mais camadas 

eletrônicas). 

o Diminui da esquerda para a direita em um período (maior 

carga nuclear atrai mais os elétrons). 

Exemplo: O raio do átomo de lítio (Li) é maior que o do flúor (F), embora 

ambos estejam no segundo período. 

Eletronegatividade 

A eletronegatividade é a tendência de um átomo atrair elétrons quando está 

ligado a outro átomo. Essa propriedade é fundamental para compreender o 

tipo de ligação química formada. 

• Na Tabela: 

o Aumenta da esquerda para a direita no período. 

o Diminui de cima para baixo no grupo. 



 

 

Exemplo: O flúor (F) é o elemento mais eletronegativo; o frâncio (Fr), um 

dos menos. 

Energia de Ionização 

A energia de ionização é a quantidade de energia necessária para remover 

um elétron de um átomo isolado no estado gasoso. Quanto maior a energia 

de ionização, mais difícil é remover esse elétron. 

• Na Tabela: 

o Aumenta da esquerda para a direita no período (núcleo atrai 

mais os elétrons). 

o Diminui de cima para baixo no grupo (elétrons mais afastados 

do núcleo). 

Exemplo: O hélio (He) tem a maior energia de ionização, pois seus elétrons 

estão muito próximos do núcleo. 

Essas tendências ajudam a prever o comportamento químico dos elementos, 

como a formação de íons, ligações químicas e até a acidez ou basicidade de 

substâncias. 

 

Considerações Finais 

A Tabela Periódica é uma representação sistemática dos elementos químicos 

que permite aos cientistas, professores e estudantes preverem propriedades, 

comportamentos e tendências com base na posição dos elementos. Sua 

estrutura reflete o modelo atômico atual e revela relações importantes entre 

os elementos. Conhecer os grupos, períodos, classificações e as tendências 

periódicas é fundamental para o estudo da Química e suas aplicações em 

diversas áreas da ciência e tecnologia. 
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Isótopos, Íons e Moléculas 

 

A Química é a ciência que estuda a matéria e suas transformações. Para 

compreender esses processos, é essencial entender as unidades fundamentais 

que compõem a matéria, como os átomos, os íons, as moléculas e os 

isótopos. Esses conceitos são essenciais para explicar as propriedades das 

substâncias, a formação de compostos e os fenômenos que ocorrem em nosso 

cotidiano — desde o funcionamento de um exame médico até a condução 

elétrica em uma solução. 

 

Diferença entre Átomo, Íon e Molécula 

Átomo 

O átomo é a menor unidade da matéria que conserva as propriedades de um 

elemento químico. Ele é formado por um núcleo central (contendo prótons 

e nêutrons) e uma eletrosfera, onde se encontram os elétrons. Cada átomo 

possui um número característico de prótons, chamado número atômico (Z), 

que define o elemento químico. 

Um átomo neutro possui a mesma quantidade de prótons e elétrons, o 

que garante sua estabilidade elétrica. Por exemplo, um átomo de hidrogênio 

possui um próton no núcleo e um elétron na eletrosfera. 

Íon 

Quando um átomo perde ou ganha elétrons, ele se transforma em um íon 

— uma espécie eletricamente carregada. O número de prótons permanece o 

mesmo, mas a quantidade de elétrons muda. 



 

 

• Cátion: íon positivo, formado pela perda de elétrons. Exemplo: Na⁺ 

(sódio). 

• Ânion: íon negativo, formado pelo ganho de elétrons. Exemplo: Cl⁻ 

(cloro). 

Íons são comuns em soluções eletrolíticas (como o soro fisiológico), na 

condução elétrica em líquidos e em diversas reações químicas, como as que 

ocorrem nas pilhas e baterias. 

Molécula 

A molécula é uma estrutura formada pela união de dois ou mais átomos, 

ligados por meio de ligações químicas, que podem ser covalentes ou iônicas. 

Moléculas podem ser formadas por átomos do mesmo elemento (ex: O₂ – 

oxigênio molecular) ou de elementos diferentes (ex: H₂O – água). 

As moléculas são as menores porções de uma substância que ainda 

conservam suas propriedades químicas. Elas constituem gases, líquidos, 

sólidos moleculares e a maioria das substâncias que compõem os seres vivos 

e os materiais do cotidiano. 

 

Conceito de Isótopos 

Isótopos são átomos de um mesmo elemento químico (mesmo número de 

prótons) que possuem diferente número de nêutrons e, portanto, diferente 

número de massa. Apesar disso, apresentam comportamento químico 

semelhante, pois têm a mesma estrutura eletrônica. 

 

 

 



 

 

Por exemplo, o carbono possui três isótopos naturais: 

• Carbono-12 (¹²C): 6 prótons e 6 nêutrons. 

• Carbono-13 (¹³C): 6 prótons e 7 nêutrons. 

• Carbono-14 (¹⁴C): 6 prótons e 8 nêutrons. 

O carbono-14 é radioativo e tem papel fundamental na datação de fósseis, 

sendo usado para determinar a idade de materiais orgânicos com até cerca de 

50 mil anos. 

Outro exemplo é o hidrogênio, que possui três isótopos: 

• Prótio (¹H): 1 próton e nenhum nêutron. 

• Deutério (²H ou D): 1 próton e 1 nêutron. 

• Trítio (³H ou T): 1 próton e 2 nêutrons (radioativo). 

 

Exemplos Práticos no Cotidiano 

Carbono-14 e a Datação de Fósseis 

O carbono-14 é um isótopo radioativo do carbono que se forma na 

atmosfera pela ação dos raios cósmicos. Ele é absorvido por plantas e 

animais durante a vida. Após a morte do organismo, o carbono-14 presente 

começa a decair radioativamente. Medindo a quantidade remanescente desse 

isótopo em um fóssil, os cientistas podem estimar a idade do material. Esse 

método é amplamente utilizado na arqueologia, na geologia e na 

antropologia. 

 

 

 



 

 

Íons em Solução 

Os íons estão presentes em diversas soluções usadas no cotidiano. Um 

exemplo clássico é o soro fisiológico, solução de cloreto de sódio (NaCl) em 

água. Ao ser dissolvido, o sal se dissocia em íons Na⁺ e Cl⁻, que são 

essenciais para o equilíbrio eletrolítico do organismo. 

Na água potável, também estão presentes íons como: 

• Cálcio (Ca²⁺) e magnésio (Mg²⁺) – responsáveis pela “dureza” da 

água. 

• Fluoreto (F⁻) – adicionado para prevenção de cáries. 

• Nitrato (NO₃⁻) – indicador de poluição agrícola em águas 

contaminadas. 

Além disso, as reações de neutralização entre ácidos e bases — como 

quando se usa antiácidos para aliviar azia — ocorrem com íons. O 

bicarbonato de sódio reage com o ácido do estômago (HCl), liberando 

dióxido de carbono (CO₂) e formando água e sal. 

 

Moléculas no Cotidiano 

As moléculas estão presentes em praticamente tudo o que nos cerca: 

• Água (H₂O) – molécula vital para a vida. 

• Glicose (C₆H₁₂O₆) – açúcar fundamental para a obtenção de energia. 

• Oxigênio molecular (O₂) – essencial para a respiração. 

• Dióxido de carbono (CO₂) – produto da respiração celular e da 

queima de combustíveis. 

• Metano (CH₄) – gás utilizado como combustível. 



 

 

• Medicamentos, vitaminas, proteínas e hormônios também são 

formados por complexas estruturas moleculares. 

Esses exemplos mostram como o conhecimento sobre átomos, íons, isótopos 

e moléculas não se restringe ao laboratório, mas tem impacto direto na saúde, 

na indústria, no meio ambiente e na vida cotidiana. 

 

Considerações Finais 

O estudo das partículas fundamentais da matéria — átomos, íons, isótopos e 

moléculas — é essencial para compreender o comportamento das 

substâncias e suas interações. Entender as diferenças entre essas entidades 

ajuda a explicar fenômenos biológicos, químicos, físicos e ambientais. 

Os isótopos revelam a estrutura nuclear e têm aplicações como a datação de 

fósseis e o uso em exames médicos. Os íons explicam processos de eletrólise, 

reações químicas em soluções e funcionamento de células eletroquímicas. Já 

as moléculas formam a base de toda substância composta e de praticamente 

toda a matéria viva e não viva do universo. 
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