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Classificação dos Elementos
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Classificação dos Elementos

6A ou 16 -CALCOGÊNIOS

7A   ou 17- HALOGÊNIOS

5

72 73
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Configurações Eletrônicas dos Elementos
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Subcamadas mais externas a serem preenchidas com elétrons
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Subcamadas mais externas a serem preenchidas com elétrons

1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 4s2, 3d10, 4p6, 5s2, 4d10, 5p6, 6s2, 4f14, 5d10, 6p6, 7s2, 5f14, 6d10,7p6
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Subcamadas mais externas a serem preenchidas com elétrons

1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 4s2, 3d10, 4p6, 5s2, 4d10, 5p6, 6s2, 4f14, 5d10, 6p6, 7s2, 5f14, 6d10,7p6
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Cátions e Ânions dos Elementos Representativos



Configuração Eletrônica Condensada

Elemento Configuração eletrônica Metais Alcalinos
Grupo 1A

Li 1s2 2s1 [He]2s1

Na 1s22s22p63s1 [Ne]3s1

K 1s22s22p63s23p64s1 [Ar]4s1

Rb 1s22s22p63s23p6 3104s24p65s1 [Kr]5s1

Cs 1s22s22p63s23p6 3d104s24p64d105s25p66s1 [Xe]6s1

Fr 1s22s22p63s23p63d104s24p64d104f145s25p65d106s
26p67s1

[Rn]7s1
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Carga Nuclear Efetiva (Zef )
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vCarga Nuclear Efetiva (Zef )

✓ A força de atração entre um elétron e o núcleo depende

da magnitude da carga nuclear e da distância média

entre o núcleo e o elétron.

✓ A força aumenta à medida que a carga nuclear

aumenta, e diminui à medida que o elétron se move

para mais longe do núcleo.

✓ Em um átomo polieletrônico, a situação é mais

complicada.
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vCarga Nuclear Efetiva (Zef )

✓ A Zef não é igual à carga no núcleo devido ao efeito dos

elétrons internos.

✓ Os elétrons estão presos ao núcleo, mas são repelidos

pelos elétrons que os protegem da carga nuclear. 

✓ Em um átomo polieletrônico cada elétron é blindado do

núcleo pelos demais elétrons internos, sofrendo uma

atração líquida menor do que sofreria se os outros

elétrons não estivessem presentes.



Zef = Z – S S = elétrons protetores Z = número atômico
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Uma Aproximação para Carga Nuclear Efetiva (Zef )

12Mg = 1s2, 2s2, 2p6, 3s2

Zef = Z – S



Para determinar Zef, os elétrons são divididos em grupos,

em que a cada um corresponde uma constante de

blindagem diferente:

(1s); (2s, 2p); (3s, 3p); (3d); (4s, 4p); (4d); (4f); (5s, 5p);

etc.

A blindagem difere conforme comparamos orbitais e

suas formas respectivamente diferentes.

Regras de Slater para Zef 



Para qualquer elétron de um dado grupo, a constante de blindagem S 

é a soma das seguintes parcelas:

a) zero para qualquer grupo exterior ao elétron considerado.

b) 0,35 para cada um dos outros elétrons do mesmo grupo que o 

elétron considerado, exceto no grupo 1s, no qual usa-se o valor 

0,30. 

c) Se o elétron considerado pertencer a um grupo (ns, np), cada 

elétron imediatamente anterior (do nível n –1) contribui com 0,85

d) cada elétron dos níveis mais internos contribui com 1,00. 

e) se o elétron considerado pertencer a um grupo (nd) ou (nf), cada 

elétron dos grupos mais internos contribui com 1,00.

Regras de Slater para Zef 
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a) As camadas eletrônicas são divididas nos seguintes

grupos com o objetivo de calcular a constante de

blindagem (S)

...

Os níveis ns e np estão sempre “agrupados”: nd e nf são 

separados  

1s (2s2p)   (3s3p)    3d (4s4p)    4d 4f (5s5p)

níveis anteriores a (n-1) (n-1)               n

Regras de Slater para Zef 
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“As camadas eletrônicas são divididas nos seguintes

grupos com o objetivo de calcular a constante de

blindagem (S)”.

etc...1s (2s2p)   (3s3p)    3d (4s4p)    

níveis anteriores

a (n-1)

Regras de Slater para Zef 

(n-1)               n
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Exemplo 2:

Considere o elétron de valência no átomo de

2He determine a Zef do elétron de valência.

Exemplo 1:

Considere o elétron de valência no átomo de 1H determine a Zef do

elétron de valência.
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Exemplo 3:

Considere o elétron de valência no átomo de 8O e determine a Zef do

elétron de valência. O(Z=8) = (1s)2 (2s2p)6



22

Exemplo 4:  

Calcule a Zef do elétron 4s do átomo de  21Sc

Sc (Z=21) = (1s)2 (2s2p)8 (3s3p)8 3d1 4s2



Para elementos do mesmo grupo da tabela periódica:

Elemento Li Na K Rb Cs

Zef 1,30 2,20 2,20 2,20 2,20

A Zef que atua sobre o elétron mais externo dos elementos do mesmo

grupo da TP é aproximadamente a mesma;

Variação da Carga Nuclear Efetiva Que 

Atua Sobre o Elétron Mais Externo

Pois a medida Z aumenta os S também aumentam de cima para baixo

no grupo;

Como os aumentos são aproximadamente iguais:

o valor de Zef é aproximadamente o mesmo.



Para elementos do mesmo Período da tabela periódica:

Elemento Li Be B C N O F Ne

Zef 1,30 1,95 2,60 3,25 3,90 4,55 5,20 5,85

A Zef que atua sobre o elétron mais externo dos elementos do mesmo

período da TP aumenta com o Z (da esquerda para a direita);

A medida que Z aumenta mais do que S da esquerda para a direita no

período;

Variação da Carga Nuclear Efetiva Que 

Atua Sobre o Elétron Mais Externo

Favorecendo com que Zef aumente da esquerda para a direita no

período.



Alguns Valores de Carga Nuclear Efetiva

Aumento da ZEF
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Tabela Periódica

Propriedades Periódicas
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Propriedades Periódicas

As semelhanças nas propriedades dos elementos são  

consequências das semelhanças das configurações 

eletrônicas da camada de valência.

➢ Tamanho do Átomo/Íon ou Raio Atômico/Iônico;

➢ Energia de Ionização;

➢ Afinidade Eletrônica;

➢ Eletronegatividade;



✓ A menor distância que separa dois núcleos durante as

colisões equivale a duas vezes o raio dos átomos.

Chamamos esse raio de raio atômico não ligante ou

raio de van der Waals.

Tamanho (RAIO) dos Átomos e dos Íons



✓ Podemos também definir o raio atômico com base na

distância d entre os núcleos de dois átomos.

d

Raio = ½ d

✓ O raio atômico covalente (raio atômico ligante) para

qualquer átomo em uma molécula é igual à metade da

distância de ligação d.

Tamanho (RAIO) dos Átomos e dos Íons



Quando “n” aumenta
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✓ Todos os orbitais s são esféricos e aumentam em
tamanho quando n aumenta.

He: 1s2 Ar: 1s2 2s22p6 3s23p6Ne: 1s2 2s22p6

tamanho do orbital aumenta

Exemplo:

Tamanho (RAIO) dos Átomos e dos Íons



✓ Tendências periódicas dos raios atômicos.

Raio aumenta no 

período, da direita 

para a esquerda, 

porque a carga 

nuclear efetiva 

diminui.

Raio aumenta no grupo, 

de cima para baixo, 

porque o número 

quântico principal 

aumenta.

Tamanho (RAIO) dos Átomos e dos Íons



Raio iônico

➢ Raio iônico de um elemento é a sua parte da

distância entre íons vizinhos em um sólido iônico.

✓ A distância entre os centros de um cátion e um ânion

vizinhos é a soma dos dois raios iônicos.

rcátion + rânion



Comparação dos Raios Atômicos e Raios Iônicos
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✓ O Raio do Cátion é sempre 

menor que o Raio do átomo 

Neutro de origem

✓ O Raio do Ânion é sempre 

maior que o Raio do átomo 

Neutro de origem

✓ Para íons de mesma carga, o tamanho do íon aumenta à medida

que descemos em um grupo na tabela periódica.
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Exemplo: Em cada caso, identifique a espécie que 

possui menor raio iônico: 

a) S-2 ou O-2;

b) Ba+2 ou Ca2+;
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Na+:  [Ne] Al3+:  [Ne] F-:  1s22s22p6 ou [Ne]

O2-:  1s22s22p6 ou [Ne] N3-:  1s22s22p6 ou [Ne]

Na+, Al3+, F-, O2-e N3- são todos isoeletrônicos

Espécies Isoeletrônicas

“possuem o mesmo número de elétrons”.



Quando a carga nuclear aumenta em uma série

isoeletrônica, os íons tornam-se menores:
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O2- > F- > Na+ > Mg2+ > Al3+

Exemplo envolvendo espécies Isoeletrônicas

ordem decrescente de RAIO IÔNICO
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Configurações Eletrônicas dos Metais de Transição

Quando um cátion é formado a partir de um metal de 

transição, os elétrons primeiramente removidos dos orbitais

ns e, então dos orbitais (n – 1)d, conforme cada caso.

Fe:    [Ar]4s23d6

Exemplo:



• A distância entre os dois núcleos é

denominada distância de ligação.

• Se os dois átomos que formam a

molécula são os mesmos, metade

da distância de ligação é

denominada raio covalente do

átomo.

Tamanho dos átomos e dos íons: 
Comprimento ou Distância de Ligação

38

• Considere uma molécula 

diatômica simples.



39

Exemplo:

Determinação do Raio Atômico do Cloro e do Bromo



Exemplo:

Previsão dos Comprimentos de Ligação
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Previsão do comprimento de ligação entre Bromo e

Cloro (Br-Cl) por meio do raio atômico de cada um.



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

energia necessária para remover um elétron de um átomo 

gasoso:

Energia de ionização
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• Quanto maior a energia de

ionização, maior é a dificuldade

para se remover o elétron.

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

para remover um elétron de um íon gasoso: 

Na(g) → Na+(g) + e-

Na+(g) → Na2+(g) + e-
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Energia de ionização

✓ Tendências periódicas das Energias de Ionização.



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

Afinidades eletrônicas
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• 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 (abaixo): 

Ar(g) + e- → Ar-
(g)



• O elétron extra no Ar precisa ser adicinado ao orbital 4s, 

que tem uma energia significativamente maior do que a 

energia do orbital 3p.
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Ar(g) + e- → Ar-
(g) 18Ar = 1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 4s0

18Ar- = 1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 4s1

Aumento da A.E

A
u

m
e
n

to
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a
 A

.E

✓ Tendências 

periódicas das 

Afinidades 

Eletrônicas



• Eletronegatividade: é a habilidade de um átomo de atrair 

elétrons para si em certa molécula.
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• Pauling estabeleceu as eletronegatividades em uma escala 

de 0,7 (Cs) a 4,0 (F).

• A eletronegatividade aumenta:

• ao logo de um período

• ao subirmos em um grupo.



F ; O ; N ; Cl ; Br ; I ; S ; C ; P ; H (ordem decrescente) 46

✓ Tendências periódicas da 

Eletronegatividade.
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