
第四章

物质结构基础
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核外电子的运动状态包括：

电子运动电子运动
的特性的特性

电子运动电子运动
的描述的描述

核外电子核外电子
的分布的分布

周期律周期律它们决定了物质
的化学性质



共价键共价键氢键氢键 分子分子
间力间力

它们决定了物质的物理性质

静电力静电力
((离子键离子键))

分子分子
原子原子

离子离子



物质结构物质结构

电子运动的特征

电子运动的描述

核外电子分布

离子键

共价键

分子间力 氢键

周期律

轨道杂化

晶体结构
金属键



核外电子运动的特殊性核外电子运动的特殊性

1 量子化特征

表现为氢原子的光谱：



里德堡归纳了氢原子的光谱的频率：
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其中n为正整数，且n1<n2  。



玻尔的解释是：

 能量最低的定态叫

 基态，能量较高时

 叫激发态。此时电

 子运动的:轨道半径 r = n2ao

(1)电子绕核做圆形轨道运动，有一定

能量，称定态。

ao

电子能量 E=                      J-2.18×10-18

n2



核外，不同的轨道有不同的能量(不

同定态)这些能量是不连续的。这些不连

续的能量值称能级。

⑵ 原子接受能量后，由一种定态(E1)

激发到另一种定态（E2）。激发态不稳

定，瞬时恢复到基态(或能量较低的定

态)—跃迁，同时辐射出光子。



所辐射光子的能量

为二定态能量之差：

hν=E2-E1

由此可算得：

ν=3.29×1015( 2
2
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n=1.2.3.4.5…(正整数）—量子数



德布洛依提出：实物粒子具有波性。

波-粒二象性2

他给出了一个德布洛依关系式：

νmp
hh

λ ==

例如：一个电子

m =9.11×10-11g   υ=106m.s-1

按德布洛依关系此电子 λ=727pm



此λ值与x-射线的相同。

电子衍射实验证实了

德布洛依波的存在。



物质 质量m/g        速率v/m·s-1 波长λ/pm

电子(1.0V)       9.109.10××1010--28           28           5.90 5.90 ××10107           7           12001200
电子(100V) 9.109.10××1010--28           28           5.90 5.90 ××10108       8       120120
质子(100V) 1.671.67××1010--2424 1.38 1.38 ××101077 2929
α粒子(Ra) 6.606.60××1010--2424 1.51 1.51 ××101099 6.6 6.6 ××1010--55

枪弹 1.90                 3.20 1.90                 3.20 ××101044 1.1 1.1 ××1010--2323

垒球 140                  2.50 140                  2.50 ××101033 1.9 1.9 ××1010--2525

实物粒子大小与对应的物质波实物粒子大小与对应的物质波



电子的波性是大量电子

(或少量电子的大量)

行为的统计结果。

所以:物质波是统计波。

3 统计性



原子轨道和电子云原子轨道和电子云

1 波函数与原子轨道

对于电子波，薛定谔给出个波动方程:
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解此方程可得：①系统的能量E；
②波函数ψ。
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ψ是描述电子运动状态的数学函

数式,如：

解此方程时自然引入三个量子数：n、
l、m。 只有它们经合理组合,ψn .l .m

才有合理解。

ψ n .l .m称原子轨道(不是轨迹!)。



ψ(1.0.0)=ψ1.0.0=ψ1s 称1s轨道;

ψ(2.0.0)=ψ2.0.0=ψ2s 称2s轨道; 

ψ(2.1.0)=ψ2.1.0=ψ2p 称2p轨道;

ψ表示为原子轨道(波函数)时记为:

等等。



2 量子数

n l m
(主量子数) (角量子数) (磁量子数）

1.2.3.…∝ 0.1.2.…(n-1) 0±1±2..±l

K.L.M.N  s.p. d. f

⑴ 量子数的取值和符号

⑵ 量子数的意义

n 电子的能量；

电子离核的平均距离。
—电子层的概念



l 原子轨道的形状:

s—球形；p—双球形，等

在多电子原子中影响能量

—电子亚层的概念

m 原子各形状轨道（电子云）在空间

的伸展方向数（每一个m值，对应

一个方向）。



如，三个p轨道（电

子云）的三个方向。

d轨道（电子
云）有五个方向：



此外，还有自旋量子数—ms：

取值：
2

1
   ,

2

1
−+

符号： ↑,  ↓

表示： 顺、 逆时针自旋。

m值不影响能量。n、l相同,m不同

的原子轨道称简并轨道。



(3)电子运动状态的描述

*用四个量子数描述电子的运动状态,如:
n =  2 第二电子层。

l =  1 2p 能级，其电子云呈亚铃形。
m =  0 2pz 轨道，沿z轴取向。

ms = + 顺时针自旋。

*按四个量子数间的关系，可以确定每
一电子层中可能存在的电子运动状态数

即每一电子层中的电子数目(表4-2）。



3 电子云

表示：电子

在空间某位置上单位体积中出现的几率

—几率密度。

ψ无直观明确的物理意义,它的物理意

义是通过
2

ψ 来体现的。
2

ψ

若用小黑点的疏密表示 的大小，可

得一黑点图，称电子云。

2
ψ



1s电子云也可以用

界面图表示为：
●



4 原子轨道和电子云的图象

作为函数式ψ也可以做图。为做图方

便，做如下处理：

ψ(xyz)—ψ(rθφ)—R(r)Y(θφ)
对R做图，称原子轨道的径向分布图；

对Y做图，称原子轨道的角度分布图；

对R2做图，称电子云的径向分布图；

对Y2做图，称电子云的角度分布图。





1 泡利不相容原理：同一原子中，不可

能有四个量子数完全相同的两个电子。

因此，同一轨道只能容纳两个自旋相反

的电子。

核外电子的分布核外电子的分布

原子核外电子的分布原则1

2 能量最低原理：基态原子中，电子是尽

先占据能量最低的原子轨道。



3 洪特规则：等价轨道上的电子，将尽先

分占不同轨道而且自旋平行。

此外，电子处于

全满(s2,p6,d10,f14)、

半满(s1,p3,d5,f7)、

全空(s0,p0,d0,f0)

时统较稳定(洪特规则特例)。



*对于氢原子，轨道能

级由n来决定；

*对于多电子原子，轨

道能级由n、l决定。

*常用近似能级图表示

原子轨道能级的高低

规律。

原子轨道的能级2

2p



1 近似能级图

⑴ 近似能级图

*l相同时，轨道能

级随n而增。

*n相同时，轨道能

级随l而增。

如：E1s<E2s<E3s；

如：E3s<E3p<E3d；

2p



*n、l皆不同时，出

现“能级交错”现象
如：E4s<E3d

E6s<E4f<E5d<E6p

用(n+0.7l)值衡

量轨道能量的高

低。

⑵ 徐光宪规则

2p



如：

6s（n+0.7l）6.0

4f ——— 6.1

5d ——— 6.4

6p ——— 6.7

(n+0.7l)值首位数

相同的能级为同一

能级组,是划分周期

的依据。

2p



2 核外电子的分布

(确定每一个电子运动状态)如：

2

1
+

1s2 

,
2

1
,

2

1
−+

2

1
+++ ,

2

1
,

2

1

2s2 2p3

0  0 0  1 -10

ms

0 0  0 1  1  1

m

l

2  2  2n 1 2  21

0

0

2

1
−

7N中的七个电子的分布是：



写出所给元素的电子分布(按能级)状况：

22Ti 1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d

26Fe 1s2  2s2   2p6 3s2 3p6  4s2

50Sn 1s2  2s2   2p6 3s2 3p6  4s2 3d10

4p6 5s2 4d10 5p2

2 2 6 2 6
3d

2 2

3d6

课堂练习：



遵守三原则，按能级高低顺序，再按

电子层(n)归并。如：

22Ti 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d2 4s2

⑵ 原子的“外层电子构型”如：

22Ti 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d2 4s2

原子实 [Ar] 外层电子构型

电子分布式可写为：[Ar]3d2 4s2

⑴ 原子的电子分布式



1 周期系中各元素原子核外电子的分布

1s1—————————————— 1s2

2s1—————————————— 2p6

3s1—————————————— 3p6

4s1—3d1-10———————————4p6

5s1—4d1-10———————————5p6

6s1—5d1——4f1-14——5d10———— 6p6

7s1—6d1——5f1-14——6d10 （未完）

核外电子分布与周期系核外电子分布与周期系



2 核外电子分布与周期表

⑴ 每周期中元素数

=该能级组

容纳的电子数

2p



⑵ 元素在周期表中的位置
周期数= n

族号数:
主族(A)—ns、np电子数之和;
副族(B)—(n-1)d、ns电子数之和(1-7)
Ⅷ 族—(n-1)d、ns电子数之和(8-10)
零 族—ns2 或ns2np6。



⑶ 元素在周期表中的分区

s  区—— ns1-2—————ⅠA、ⅡA
p  区—— ns2np1-6——ⅢA—ⅦA、0
d  区—（n-1）d1-8ns2—ⅢB—ⅦB、Ⅷ
ds 区—（n-1）d10ns1-2——ⅠB、ⅡB
f  区—（n-2）f1-14ns2——镧系、锕系



3  元素性质的周期性

⑴ 原子半径。人为规定的参数,有三种：

①共价半径—共价键形成的单
质中，相邻原子核间距之半；

②金属半径—金属晶体中，相
邻原子核间距半;

③范德华半径—单原子分子晶
体中，相邻原子核间距之半。



短周期元素：左→右，半径由大→小；

上→下，半径由小→大；

过渡元素：同周期：两头大，中间小。

同 族：半径变化缓慢。

规律：



(2) 元素的金属和非金属性

决定于电荷z，半径d 等。总的情况是：

左→右非金属性增强；

上→下主族,金属性增强；

副族,金属性减弱(ⅢB族例外)。

纵向看，同族元素具有相似的性质。

横向看，元素性质的递变呈现周期性规律；

但是，相似的性质也有变化。



规律：主族：左→右，增大；上→下，减小。

付族：规律不明显。

⑶ 元素的电离能、电子亲和能、电负性

*电离能I :气态基态原子失电子所需之

能量。有I1、I2、I3…之分。



*电子亲和能E：气态基态原子得电子放
出之能量。有E1、E2、E3…之分.

规律：不清晰。大体是：左→右，增大。

HH –73                                                              
LiLi –60   BeBe >0  BB –27  CC –122   NN >0   OO –144  FF –328  
NaNa –53 MgMg >0  AlAl –44 SiSi –133  PP –72  S S –200  ClCl –349   
KK –49 
RbRb –47 
CsCs –46 



分子中原子吸引电子的能力。

以χ(F)=4.0为基准计算其它元素的电负性。

规律：左→右，由小→大；上→下，由大→小。

一般以2.0作为金属性的分界。

*电负性χ：



分子或晶体中相邻原子间的
强烈作用力。

化化 学学 键键

计有：

离子键；

共价键；

金属键。



1 离子键的形成

① 原子得ne-成负离子，

失ne-成正离子；

② 正负离子以静电引力结合，

成离子化合物；

③ 离子键强度，正比于电荷q，

反比于半径r。

离离子子 键键



① 离子键有极性；

② 离子键无饱和性、方向性。

3 离子的特征

⑴离子的电荷——原子得、失电子数。
⑵离子的电子层结构

原子得电子，填于最外层,成稀有气体

结构；

2 离子键的特征



26Fe
3+ 为 [Ar]3d5 4s0,

而不是 [Ar]3d3 4s2

正离子的电子构型可分为：

2、 8、 18、 18+2、 9-17 电子型

s区 ds区 p区 d区

如：Li+ Ag+ Pb2+ Fe2+、Fe3+

如:

原子失电子时，按(n+0.4l)计算能

级高低，形成多种结构的正离子。



例题：下列离子所属的类型:

Ba2+  Zn2+  Bi3+  Ti4+

解:

56Ba2+ :8电子型；

30Zn2+ :18电子型

83Bi3+ :18+2电子型；

22Ti
2+ : 9-17电子型



⑶离子的半径——离子在晶体中的接触
半径。

即： d = r++ r-

通常以 r(O2-)=132pm
r(F -)=133pm

推算其他离子的半径。





早期共价键理论是路易斯的公用电子

对理论。即:原子间靠公用电子对结合起

来的化学键是共价键。如：

各原子都满足了稀有气体的稳定结构，

形成了分子。

共价键



但是像PCl5和SF6 ：

是没有稀有气体的稳定结构的。

1927年，海特勒、伦敦解H2分子的薛

定谔方程，共价键的本质才得以解释。

目前，共价键理论有价键理论(VB法)
和分子轨道理论(MO法)。



1 价键理论——VB法

解氢分子的薛定谔方程时得知:两个

氢原子的未成

对电子靠近时

，系统能量

的变化如图:

(1) 氢分子的形成：



自旋相反，出现基态，

引力增强，能量降低。

此时，d=74pm，
Es=-436kJ·mol-1。

74pm < 2a0=106pm

说明原子轨道发生了重叠。

自旋平行，出现斥态，

系统能量高；



①成键原子的未成对电子自旋相反；

③对称性匹配原理：原子轨道的重叠，
必须发生于角度分布图中正负号相同的
轨道之间。

②最大重叠原理：成键原子的原子轨

道重叠程度（面积）越大，键越牢。

对称性匹配 对称性不匹配

(2) 价键理论要点：



（3） 共价键的特征

饱和性——电子配对后不再与第三个电
子成键；

方向性——除s轨道，最大重叠必有方向

（4） 共价键的类型

①σ键:原子轨道沿键轴方
向“头碰头”式重叠;

②π键:原子轨道沿键轴
方向“肩并肩”式重叠



p-pπ键:

p-dπ键

σ键，重叠程度大，较稳定；

π键，重叠程度小，较活泼。

多重键中，必有一σ键，其余为π键。



由一个原子（给予体）提供电子对，

另一个原子（接受体）提供空轨道，形

成的共价键叫配位键。

如： H3N→H+

O=N→N

（5） 配 位 键



（6） 键参数

键长——成键原子核间距。

键角——多原子分子

中，相邻二化学键间

夹角(即，相邻二核联线间夹角)。



对双原子分子：Eb=D
(D ——键离解能)

多原子分子：Eb=Σn

D

例如：H2O D (H-OH)=499kJ.mol-1

D (O-H)=429kJ.mol-1

Eb= 2
21 DD +

=464kJ.mol-1

键能——气态分子每断裂1mol化学键

(成气态原子）所需之能量Eb。



杂化轨道:同一原子中，能量相近的原

子轨道混合起来，形成成键

能力更强的新轨道。

⑴ 基本概念

杂化：上述过程叫杂化。

杂化轨道理论杂化轨道理论与与
分子的空间构型分子的空间构型



杂化轨道数：等于参加杂化的原子轨

道数目之和。

如： sp杂化—s+p   杂化轨道数=2

杂化轨道的组成：参加杂化的原子轨道

平均化。

如：sp—
2

p

2

s
+ sp2—

3

2p

3

s
+



杂化轨道的特征—角度分布图有大、小
头，有利于成键（提

高重叠程度）。

-



sp杂化形成直线型分子



sp2杂化形成正三角形分子



sp3杂化形成正四面体分子



（2）杂化轨道理论应用举例

BF3

CH4

激发 杂化 成键

激发
杂化 成键



与之类似，还有NH3分子

的形成。由于它们分子中保

留有孤对电子,因此分子的

形状是不对称的:

不等性sp3杂化—— H2O分子的形成：

基态O 激发态O 化合态H2O

H2O

NH3



配离子中的化学键(s-p-d杂化)

*以[FeF6]
3-为例:

Fe3+：

已知：空间构型为正八面体，磁矩为

5.9BM(表示有5个未对电子）。



利用外层d轨(nd)道成键—外轨型。
利用内层d轨{(n-1)d}道成键

—内轨型。



以[Fe（CN）6]
3-为例，已知：此配

离子空间构型为正八面体，磁矩2.0BM。

重排

杂化

成键

表示有一个
未对电子

Fe3+:





分子间存在着一种较弱作用力，叫分

子间力。

分子间力源于分子的极性。

一 分子的极性
和

电偶极矩

分子间力与氢键分子间力与氢键



① 分子中正、负电荷量是相等的，电

荷的分布是分散的，但可确定其中心—
正、负电荷中心。

1 极性分子和非极性分子

② 正、负电荷中心重合的分子是非极性

分子:正、负电荷中心不重合的分子是极

性分子。



2 分子的电偶极矩

分子极性的强弱决定于正、负电荷中

心的距离和电荷量。定义分子的电偶极

矩为：
μ=q ·d

q—极上电荷；
d—偶极长度。
单位：C·m



3 分子的极性

分子的极性源于键的极性——成键原
子间电子云的分布，这种分布依原子的

电负性来判断。

μ可用来表征分子极性的大小。

若μ=0，表示分子是非极性分子,

如CO2。



分子空间结构对称，分子无极性；

分子空间结构不对称，极性分子。

非极性键构成的分子，必是非极性

分子；

极性键构成的分子：

双原子分子—分子和键的极性一致；
多原子分子：



如：

H-H O-O

H-Cl

O-C-O H2O CH4



二 分子间力

分子间力实质是分子极性间的电引力。

分子间力源于分子的极化。

1 分子的极化:在外电场的作用下,非极
性分子的正负电中心被分开,极性分子原
来不重合的正负中心被进一步分开.

在电场作用下，分子极

性的变化有三种情况:



在电场中，极性分子

的固有偶极取向发生取

向极化。

① 固有偶极

极性分子具有的极性，

与电场无关。



② 诱导偶极

外电场作用下，分子发生变形极化，

产生诱导偶极，使分子的极性增加。

电场撤去，诱导偶

极消失。



③ 瞬时偶极——分子中原子的电子和

核的相对运动会使分子发生瞬时的变形

而产生瞬时偶极。如：

瞬时偶极总是以异极相邻状态存在。

存在时间极短，却反复发生。



2 分子间力

非极性分子可以产生瞬时偶极，瞬时

偶极必定采取异极相邻状态，此状态

不断重复而产生的吸引力就是色散力。

② 极性分子和非极性分子间——诱导力
极性分子作为电场使非极性分子变形而

产生诱导偶极。

① 非极性分子间——色散力



固有偶极和诱导偶极间

的吸引力是诱导力。

③ 极性分子间——取向力
极性分子的固有偶极间因取向而产生

的引力叫取向力。



3  分子间力的特征

① 是弱作用力。比化学键小1-2个数量

级。如：H2O中,分子间力47.28kJ.mol-1

而E(OH)=463kJ.mol-1

③ 无方向性和饱和性。

② 是近距离力。在300pm-500pm间有

效，而且与r7成反比。



分子的极性不同，三种力的比例也不

同，但色散力是主要的，存在于一切分

子之间。其强度与分子的大小有关，随

分子量的增大而增大。



在X——H……Y中:

H—与电负性大、半径小的元素(X)

成强极性共价键的氢；

Y—有孤对电子、电负性大、半径小
的元素(F、O、N)。

1 氢键的形成条件

氢氢 键键



于是在H与Y间以静电引力结合，成

第二键，称氢键，较弱。

氢键也可在分子内形成。

如HF中氢键的形成：



冰与氨水中的氢键



①弱作用力，与分子间力相当；小于

40kJ.mol-1。

有饱和性（H+ 排斥可能与Y电子云相

吸引的其它H+ ）。

2 氢键的特征

②有方向性（Y的孤对电子有方向）；



3 分子间力和氢键对物质性质的影响

主要是对熔点、沸点、溶解度、汽化

热、熔化热、表面张力、黏度、分子缔

合等，有明显影响。

如： CH4 SiH4 GeH4 SnH4 HF

Tfp/℃ -164   -112    -90    -52    20



解：⑴ C6H6-CCl4—色散力；
⑵ CH3OH-H2O—色散力、诱导力、

取向力、氢键；

⑶ He-H2O —色散力、诱导力；
⑷ H2S-H2O —取向力、诱导力、

色散力。

例题：下列每组物质中，不同物质间分

子之间存在着何种成分分子间力。



一 基本概念

1 晶体

b.有固定的熔点；

a.有规则的几何外形；

晶体结构

⑴ 晶体的特征



c.各向异性——热、光、电、力、溶

等，不同方向有不同值。



晶格 —
晶体粒子在空

间排列成的点群。

晶格结点 — 晶格中排有微粒的点；
晶胞 — 由晶格结点组成的最基本

的晶格

⑵ 晶体结构

⑶ 单晶、多晶、微晶…



既无固定熔点，又无规则外形,而且各

向同性。如石蜡、玻璃、沥青树脂等。

2 非晶体

二 晶体的基本类型

离子晶体

原子晶体

分子晶体

金属晶体



晶体的基本类型 离子晶体 原子晶体

晶格结点上的粒子 阴、阳离子 中性原子

结点上粒子间作用力 离子键 共价键

有无独立分子 无 无

熔、沸点 高 很高

硬 度 大 很大

机 加 性 差 差
溶 解 性 溶于水 差

导 电 性 溶、熔可导电 溶、熔皆不导电

物 例 活泼金属盐 ⅢA、ⅣA的单质

和氧化物 如：C、Si、Ge                   
SiC、B4C、BN、
AlN、SiO2



NaCl

金刚石



晶体的基本类型 分子晶体 金属晶体

晶格结点上的粒子 中性分子 金属原子阳离子

粒子间作用力 分子间力(氢键)   金属键

有无独立分子 有 无

熔、沸点 很低 较高

硬 度 — 较大

机 加 性 — 延展性好

溶 解 性 极性分子可溶 (金属光泽)

导 电 性 极性分子溶熔可导 良好
物 例 常温下液、气态 金属单质

物质和易升华 和合金。

固体。



CO2



① 自由电子理论：从原子上脱落下来

的电子，又可与离子结合。自由电子在

原子--离子转换中起

到连接作用，产生引

力。又称改性共价键。

三 金 属 键

② 能带理论。源于MO法。



液晶：晶体是各向异性的，液体是各
向同性的。液晶则介于二者之间。

当电场、磁场、

温度等发生变化

时，液晶态物质

会发生各向异性

和各向同性间的

转换，如由透明

变为不透明。



一 单质的晶体类型

单质的晶体类型和单质的晶体类型和
元素单质的物理性质元素单质的物理性质



二 元素单质物理性质的递变

1 密度：（决定于原子半径、原子量）

总的趋势是：“两头小，中间大”。
2 硬度： （决定于晶体类型）

总的趋势也是：“两头小，中间大”。
3 熔、沸点: （决定于晶体类型）

也有“两头小，中间大”的特征。
其中，原子晶体熔点很高。



例题：下列两类化合物熔点(℃)如下：
NaF   NaCl    NaBr  NaI
993   801   747  661

SiF4 SiCl4 SiBr4  SiI4
-90.2   -70    5.4   120.5

说明:①为什么钠的卤化物的熔点总是

比硅的卤化物的熔点高?

②为什么钠的卤化物的熔点的递

变规律与硅的卤化物不一致?



①钠的卤化物是离子晶体,硅的卤化

物是分子晶体。所以钠的卤化物的熔

点总是比硅的卤化物的熔点高。

②离子晶体的熔点随离子半径的增大

而降低；分子晶体的熔点随分子量的

增大而升高。

解:



例题：下列几种元素之间可以形成哪些

二元化合物：Si、C、O、H？各举一例，

写出它们的化学式或分子式，预测其熔

点高低，简述理由。

SiO2   SiC H2O SiH4   CH4    CO

晶 型 原子晶体 分 子 晶 体

熔 点 很高 较高 很 低

解：

因为结
合力是

共价键 分 子 间 力
氢键


