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MODELOS ATÔMICOS

Modelo dos Filósofos Gregos: Leucipo (500 a.C.) e Demócrito (460 a.C.)

Indestrutível, indivisível e maciço.

Modelo baseado apenas na intuição e na lógica.

Aristóteles acreditava que a 

matéria era contínua e composta 

por quatro elementos:



Modelo de Dalton (1803) – Bola de Bilhar

John Dalton (1776-1844)

A teoria atômica de Dalton foi a primeira proposta científica para o átomo.

Postulados da Teoria Atômica de Dalton:

→ Os átomos são maciços e apresentam forma esférica;

→ Os átomos são indivisíveis e indestrutíveis;

→ Um elemento químico é um conjunto de átomos com as mesmas

propriedades (tamanho e massa);

→ Os átomos de diferentes elementos químicos apresentam propriedades 

diferentes uns dos outros;

→ Uma substância química composta é formada pela mesma combinação de

diferentes tipos de átomos;

→ Substâncias químicas diferentes são formadas pela combinação de

átomos diferentes.



Modelo de Thonsom (1903) – Pudim de passas

Primeiro modelo de estrutura atômica a indicar a divisibilidade do átomo.

Sir J. J. Thonsom (1856-1940)

→ Experiências utilizando um tubo de raios catódicos; 

→ Em 1897 Thomson propõe novo modelo:

→ A descarga emitida tinha carga elétrica negativa;

→ Thomson provou que os elétrons eram partículas, com carga elétrica e 
de massa, que fazem parte de toda a matéria.

→ O átomo era uma esfera maciça de carga elétrica positiva, estando os

elétrons dispersos na esfera;

→ O número de elétrons seria tal que a carga total do átomo seria zero.



Modelo de Rutherford (1911) – O átomo nucleado ou Planetário

Ernest Rutherford (1871-1937)

→ Em 1911 experiência com Polônio (Emissor de radiação) alfa (α);

Conclusões de Rutherford:

- o núcleo atômico é de 10.000 a 100.000 vezes menor que o átomo total;

- o núcleo concentra quase toda a massa do átomo

- o átomo tem núcleo positivo (+); 

- os elétrons estão ao redor do núcleo (na eletrosfera) para equilibrar as 

cargas positivas.



RESUMINDO

Rutherford comparou o “Sistema Atômico” com o “Sistema Solar”

Núcleo = Sol

Elétrons = Planetas

Então, o Modelo Atômico de Rutherford (1911) fica assim:

Átomo

Núcleo

Eletrosfera

Prótons (+)

Nêutrons

Elétrons



Se o núcleo atômico é formado por partículas positivas, por que essas partículas não se repelem e o 

núcleo não desmorona?

Alguns questionamentos sobre a Teoria de Rutherford:

Se as partículas são de cargas opostas, por que elas não se atraem?

Mas como os elétrons ficam em movimento ao redor do núcleo sem que os átomos entrem em 

colapso?

Estas questões foram respondidas em 1932 por James Chadwick. Ele 

constatou que o núcleo do berílio (Be) radioativo emitia partículas sem carga 

elétrica e com massa igual à dos prótons (+). Chamou esta partícula 

de nêutrons.



Modelo de Bohr (1913) – O átomo com órbitas quantizadas

Niels Bohr (1885 - 1962)

O Modelo de Rutherford era incompatível com algumas das teorias da Física; 

Uma partícula carregada movendo em uma

trajetória circular deve perder energia;

A eletrosfera está dividida em níveis ou

camadas, onde os elétrons descrevem órbitas

circulares estacionárias, de modo a ter uma

energia constante.



Quando o elétron estiver girando na mesma 

órbita, sua energia é fixa, constante.

Quando o elétron salta de uma órbita interna 

para outra externa, ele absorve energia, 

denominada quantum.

Ao contrário, ao voltar de uma órbita mais 

externa. Para uma outra mais interna, o elétron 

emite um quantum de energia, chamado fóton.

Modelo Atômico de Rutherford-Bohr (1913)

Segundo este modelo, os elétrons giram em torno do núcleo em órbitas circulares, as quais foram 

denominadas K, L, M, N, O, P e Q.



Modelo de Sommerfeld (1915) – órbitas elípticas

Introduziu o conceito de subníveis de energia.

Cada nível de energia podia ser dividido em um certo número de subníveis.

Os subníveis energéticos se relacionam com o movimento dos elétrons e, logo, fornecem sua 

energia cinética.

Camada Nível Subníveis Nº máximo de 
elétrons

K 1 s2 2

L 2 s2 p6 8

M 3 s2 p6 d10 18

N 4 s2 p6 d10 f14 32

O 5 s2 p6 d10 f14 32

P 6 s2 p6 d10 18

Q 7 S2 2



Modelo Atual – Alguns Princípios

Em 1924, De Broglie, lança o Princípio da Dualidade: O elétrons tem 

comportamento duplo (onda-partícula). 

Em 1926, Erwin Schrödinger, devido à impossibilidade de calcular a posição exata de um 

elétron na eletrosfera, desenvolveu uma equação de ondas, que permitia determinar a 

probabilidade de encontrarmos o elétron numa dada região do espaço. Surgindo o 

conceito de orbital (região do espaço onde é máxima a probabilidade de encontrarmos o 

elétron)

Em 1926, Heisenberg, lança o Princípio da Incerteza: Não se pode determinar com 

precisão, ao mesmo tempo, a posição e a velocidade de uma partícula.



Tipos e Formas de Orbitais

Os orbitais são representados pelas letras s, p, d e f. 

Os orbitais s tem forma esférica. 

y

x 

z Um orbital s é ao mesmo tempo o 

subnível s (Sharp) e está presente 

em todos os níveis. 

Camada Nível Subnível

K 1 s2

L 2 s2

M 3 s2

N 4 s2

O 5 s2

P 6 s2

Q 7 s2



Os orbitais p tem forma de duplo ovóide (halteres) e se dividem em três tipos px, py e pz.. 

Os orbitais p formam o Subnível P (Principal)

e que estão presentes a partir do 2º nível

Camada Nível Subnível s Subnínel p

K 1 s2 -

L 2 s2 p6

M 3 s2 p6

N 4 s2 p6

O 5 s2 p6

P 6 s2 p6

Q 7 s2 p6



Em 1925, Wolfang Pauli, lançou o Princípio da exclusão: Em um átomo, dois 

elétrons não podem apresentar o mesmo conjunto de números quânticos.

Em 1927, Friedrich Hund, lança o Princípio da máxima multiplicidade: Durante a 

caracterização dos elétrons de um átomo, o preenchimento de um mesmo subnível

deve ser feito de modo que tenhamos o maior número possível de elétrons 

isolados, ou seja, desemparelhados.



O núcleo do átomo

Os prótons são partículas de carga positiva com uma massa de 1,673 x 10-14 g.

Os nêutrons são partículas neutras com uma massa de 1,675 x 10-24 g.

A eletrosfera do átomo

Os elétrons são partículas de carga negativa com massa de 9,109 x 10-24 g.

Partículas de um átomo

Nome Massa Massa 

Relativa

Carga (C) Carga 

Relativa

Próton 1,673 x 10-24 g 1 + 1,6 x 10-16 +1

Nêutron 1,675 x 10-24 g 1 0 0

Elétron 9,109 x 10-24 g 0 - 1,6 x 10-16 -1



CONCEITOS FUNDAMENTAIS

Átomo neutro: Nº de Prótons = Nº de Elétrons

(Z) Número atômico: Número de prótons que existe no núcleo de um átomo.

(A) Número de massa: É a soma dos prótons e nêutrons (A = P + N) ou (A = Z + N)

Notação Geral para átomo neutro

Íon: É todo átomo eletrizado.

Cátion (íon positivo) Ex: Na1+; Ca2+

Ânion (íon negativo) Ex: Cℓ1-; S2-



Massa atômica de um átomo (MA)

É a massa do átomo medida em unidades de massa atômica (u) de grandeza que corresponde a 1/12 

do átomo de 6C
12. A massa atômica é dada por um valor muito próximo do número de massa, mas as 

duas grandezas são diferentes.

Cálculo da massa atômica de um elemento

A maioria dos elementos químicos possui isótopos e cada um desses isótopos contribui com uma 

certa porcentagem em massa. A Massa atômica de um elemento químico é a medida aritmética 

ponderada das massas dos isótopos desse elemento.

Exemplo: Elemento Átomos Massa atômica Participação

Cloro Cloro 35 17Cℓ
35 35 75%

Cloro 37 17Cℓ
37 37 25%
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Isótopos: Mesmo nº de prótons 

(mesmo Elemento Químico)

Isóbaros: Mesmo nº de massa 

(Elementos Químicos diferentes)

Isótonos: Mesmo nº de nêutrons 

(Elementos Químicos diferentes)

Isóeletrônicos: Mesmo nº de 

elétrons.

Isodiáferos: Mesma diferença 

entre o nº de nêutrons e o nº de 

prótons.

N = 20

10 elétrons 



Números Quânticos Servem para definir ou caracterizar um determinado elétron.

Número Quântico Principal (n) Indica o nível de energia do elétron.

Camadas K L M N O P Q

Nº Quântico Principal 1 2 3 4 5 6 7

Número Quântico Secundário 

ou Azimutal (ℓ) (ℓ = n -1)
Indica o subnível de energia do elétron.

Dentro das camadas, existem regiões chamadas subníveis, 

representadas pelas letras s, p d, f.

Subníveis s p d f

Nº quântico azimutal 0 1 2 3
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Número Quântico Magnético (m)

(m = - ℓ a + ℓ)

Indica o orbital do elétron.

Dentro dos subníveis, os elétrons estão 

localizados nos orbitais.

Subníveis Valores de “m”

s 0

p -1, 0, +1

d -2, -1, 0, +1, +2

f -3, -2, -1, 0, +1, +2, +3 
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Energia dos subníveis A energia dos subníveis é dada pela fórmula:   Energia = n + ℓ

Ex: Dados os subníveis: 3d, 4f e 5s, qual o de maior energia?

Resolução: 3d → n + ℓ = 3 + 2 = 5

4f → n + ℓ = 4 + 3 = 7

5s → n + ℓ = 5 + 0 = 5

Resposta: 4f

Quando a soma n + ℓ for a mesma, maior energia terá o Subnível que tiver maior “n”.

Ex: Dados os subníveis: 7s, 5d e 4f, qual o de maior energia?

Resolução: 7s → n + ℓ = 7 + 0 = 7

5d → n + ℓ = 5 + 2 = 7

4f → n + ℓ = 4 + 3 = 7

Resposta: 7s
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Número Quântico Spin (s) Indica a rotação do elétron.



Configuração Eletrônica em Subníveis A configuração eletrônica dos elétrons nos 

átomos é feita no níveis e subníveis, em ordem 

crescente de energia. Tal ordenação é baseada 

em um diagrama criado por Linus Pauling.

Seguindo as setas obtém-se a ordem crescente 

de energia dos subníveis:

energia aumenta

Princípio da Exclusão de Pauli: “Em um átomo, 

dois elétrons não podem ter os quatro números 

quânticos com o mesmo valor”.

Regra de Hund: “Em um mesmo Subnível, cada 

orbital só poderá receber o 2º elétron, depois que 

cada um já tiver recebido o 1º elétron”.
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Bons Estudos!!!

Valorize sua Educação!!

Valorize seu Professor!!


