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无机化学

第三章 原子结构
任课教师：贾卫国

专 业：05级化学
时 间：2005.10
地 点：生化楼教室

安徽师范大学化学与材料科学学院
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教学要求：

1．初步了解原子核外电子运动的近代概念、原子能级、波粒

二象性、原子轨道（波函数）和电子云概念；

2．了解四个量子数对核外电子运动状态的描述，掌握四个量

子数的物理意义、取值范围；

3．熟悉 s、p、d 原子轨道的形状和方向；

4．理解原子结构的近似能级图，掌握原子核外电子排布的一

般规则和 s、p、d、f区元素的原子结构特点；

5．会从原子的电子层结构了解元素性质，熟悉原子半径、电

离能、电子亲合能和电负性的周期性变化。
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教学内容：

1.核外电子的运动状态

2.核外电子的排布和元素周期律

3.元素基本性质的周期性
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第一节：核外电子的运动状态第一节：核外电子的运动状态

一、原子结构理论的发展简史一、原子结构理论的发展简史

1、古代希腊的原子理论
2、道尔顿的原子理论--19世纪初
3、卢瑟福的行星式原子模型----19世纪末
4、近代原子结构理论-----氢原子光谱
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二、光和电磁辐射二、光和电磁辐射

1.连续光谱
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an unsatisfactory atomic model
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2.氢原子光谱

氢原子光谱（原子发射光谱）
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a.氢原子光谱特点

I.不连续的线状光谱

II. 谱线频率符合
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b.经典电磁理论不能解释氢原子光谱：

经典电磁理论：

电子绕核作高速圆周运动，发出连续电磁波→连续光谱
，电子能量↓→坠入原子核→原子湮灭

事实：

氢原子光谱是线状（而不是连续光谱）；
原子没有湮灭。
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3、玻尔（N.Bohr）原子结构理论

● Plank 公式
E = hν

h＝6.626×10-34 J·s。

●光电效应

The photoelectric effect
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1913年，丹麦物理学家N.Bohr根据量子
论，光子学说和有核模型提出

Bohr 理论的主要内容

I.玻尔模型认为, 电子只能在若干圆形的固定轨道上绕
核运动. 固定轨道是指符合一定条件的轨道, 这个条件
是, 电子的轨道角动量L只能等于h/(2π)的整数倍：
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π2
hnmvrL ==

符合这种量子条件的“轨道”称为“稳定轨道”。电子在稳
定轨道运动时，既不吸收，也不放出能量。

II. 关于轨道能量量子化的概念

电子轨道角动量的量子化也意味着能量量子化。即原子只
能处于条件所限定的几个能态, 不可能存在其他能态。
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定态：

核外电子只能在有确定半径和能量的定态轨道上运动,且不放出
能量。

基态:
n 值为 1 的定态.通常电子保持在能量最低的这一基态。基态是能
量最低即最稳定的状态。

激发态：

指除基态以外的其余定态，各激发态的能量随 n 值增大而增高，
电子只有从外部吸收足够能量时才能到达激发态。

eV6.13
n
ZE 2

2

×−= r = 52.9n2 pm

（只适用于氢原了或类氢离子)
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III. 关于能量的吸收和发射

ΔE = E2－ E1 = hν
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波尔理论的成功之处

●解释了 H 及 He+、Li2+、B3+ 的原子光谱

●说明了原子的稳定性

●对其他发光现象（如Ｘ光的形成）也能解释

●计算氢原子的电离能

波尔理论的不足之处

●不能解释氢原子光谱的精细结构

●不能解释氢原子光谱在磁场中的分裂

●不能解释多电子原子的光谱
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三、微观粒子的波粒二象性三、微观粒子的波粒二象性

1. 光的波粒二象性

P = mc = mc2/ c = hν / c = h / λ

2. 微粒的波粒二象性

νmp
hhλ ==
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Heisenberg W

3.   测不准原理

海森堡的测不准原理

如果我们能设计一个实验准确测定
微粒的位置, 那就不能准确测定其
动量, 反之亦然。

υππ ∆
≥∆≥∆⋅∆

m
hxhPx

22
或

不可能同时测得电子的精确位置和精确动量 ！
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例：对于 m = 10 克的子弹，它的位置可精确到
∆x＝ 0.01 cm,其速度测不准情况为：

πm∆x2
h∆υ ≥

23

34
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=

128 sm101.05 −− ⋅×=

∴对宏观物体可同时测定位置与速度
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波尔以波的微粒性（即能

量量子化概念）为基础建

立了他的氢原子模型。

薛定鳄等则以微粒波动性为

基础建立起原子的波动力学

模型。



21

Schrodinger E

4. 波函数与原子轨道

a.a.波函数 －薛定谔方程薛定谔方程(1926)(1926)
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直角坐标( x, y, z)与球坐标 (r,θ,φ) 的转换

222 zyxr
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径向波函数 角度波函数
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b.   b.   描述电子运动状态的四个量子数描述电子运动状态的四个量子数

像玻尔的固定轨道一样，波动力学的轨道也由量子数所
规定。不同的是，原子轨道用三个量子数而不像玻尔轨
道只用一个量子数描述。

(1)主量子数 n

a 确定电子出现几率最大处离核的距离

b 与电子能量有关，对于氢原子，电子能量唯一决定于n

c 不同的n 值，对应于不同的电子壳层

　 １　２　３　４　５……..
　 K     L     M     N     O……..
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(2) 角量子数 l

a. 与角动量有关，对于多电子原子,  l也与E 有关
b. l 的取值 0，1，2，3……n-1(亚层）

s,    p,  d,    f…...
c l 决定了ψ的角度函数的形状

d
轨
道
有
两
种
形
状

s 轨道
球形

p轨道
哑铃形
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(3) 磁量子数 m

a 与角动量的取向有关，取向是量子化的

b m可取 0，±1,  ±2……±l

c 值决定了ψ角度函数的空间取向

d m 值相同的轨道互为等价轨道
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(4) 自旋量子数 ms

a 描述电子绕自轴旋转的状态

b 自旋运动使电子具有类似于微磁体的行为

c ms 取值+1/2和-1/2，分别用↑和↓表示
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n =1 l =0,        m =0,                                1s

l =0,        m =0,                                 2s
l =1,        m =0 ,+1,-1                        2p

n =2

l =0,        m =0,                                 3s
l =1,        m =0 ,+1,-1                        3p
l =2,        m =0 ,+1,-1,+2,-2              3d

n =3

n =4,       l =0,        m =0,                                 4s 
l =1,        m =0 ,+1,-1                        4p 
l =2,        m =0 ,+1,-1,+2,-2               4d
l =3,        m =0 ,+1,-1,+2,-2,+3,-3      4f

N=4? 
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5.概率密度和电子云

(1)概率和概率密度

据 “测不准原理”，要同时准确地测定核外电子的位置和
动量是不可能的:
只能用“统计”的方法，来判断电子在核外空间某一区域出
现的多少，数学上称为“概率”

波函数Ψ的物理意义—描述核外电子在空间运动的状态。

|Ψ |2物理意义－代表在核外空间（ r,θ,ϕ）处单
位体积内发现电子的几率，即“概率密度”
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dP =|Ψ |2 dτ
表示在核外空间（ r,θ,ϕ）处发现电子的几率。

（2）电子云

电子云：|Ψ |2的大小表示电子在核外空间（ r,θ,ϕ）处出
现的几率密度，可以形象地用一些小黑点在核外空间分

布的疏密程度来表示。
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6.波函数的图形描述

R n, l (r) ·ψ n, l, m ( r, θ, φ ) = Y l,m ( θ, φ )

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。
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原子轨道径向分布图

R(r)
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径向分布 [Ψ 2 (r,θ,φ) = R 2 (r) · Y 2 (θ,φ) ]
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电子云径向密度分布曲线 (蓝色曲线)
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电子云径向分布曲线 (红色曲线)
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原子轨道角度分布图

cosθYPz =
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s 轨道

p 轨道
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d 轨道
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电子云角度分布图

★ 酷似波函数的角度分布图.

★ 但是, 叶瓣不再有“+”、“-”之分。
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一、原子的能级一、原子的能级

第二节第二节 核外电子排布和元素周期表核外电子排布和元素周期表

2

613
n

eVE .
−=1. 单电子原子

2. 多电子原子

1. l相同时，n越大，则E越大；

2. n相同时，l越大，则E越大；

3. n ，l 均不同时，会发生能级分裂。
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二、多电子原子的轨道能级二、多电子原子的轨道能级

1.鲍林近似能级图

Pauling,L.C.(1901-1994)
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2  科顿能级图



48

3. 徐光宪的 n+0.7l

三、屏蔽效应三、屏蔽效应

定义：

多电子原子中，其它电子对某一电子的排斥作用而抵消
了一部分核电荷，从而使有效核电荷降低，削弱了核电
荷对该电子的吸引。
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屏蔽参数σ的大小可由 Slater规则决定，其内容如下：

将原子中的电子分成如下几组：

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

◆位于被屏蔽电子右边的各组，σ = 0

◆ 1 s 轨道上的 2 个电子间σ = 0.30，n>1 时，σ = 0.35

◆被屏蔽电子为 ns 或 np时，(n-1) 层对它σ = 0.85 ，小于(n-1) 
的σ =1.00                                          

◆被屏蔽电子 nd或 nf时，左边各组σ =1.00       
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为什么 2s 价电子比 2p 价电子受到较小的屏蔽?
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四、四、 穿钻效应穿钻效应

指外层电子钻到离核较近的地方，而引起能量不同的现象。

轨道的钻穿能力通常有如下顺序:  n s>n p>n d>n f，这意味着,  
亚层轨道的电子云按同一顺序越来越远离原子核, 导致能级按
E(ns) <E(np) < E(nd) < E(nf )顺序分裂)



53

五、五、基态原子的核外电子排布基态原子的核外电子排布

遵循三个定理：

能量最低原理：原子为基态时，电子尽可能地分布
在能级较低的轨道上，使原子处于能级最低状态。

1s 2s 2p 3s 3p 4s 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p

泡利不相容原理：每一个原子轨道，最多只能容纳两
个自旋方向相反的电子。
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洪特规则：在同一亚层的等价轨道中,电子尽可能地单
独分布在不同的轨道上,且自旋方向相同。

电子处于全满(s2,p6,d10,f14)、半满(s1,p3, d5, 

f7)、全空(s0,p0,d0,f0)时较稳定。

如　7N   1s22s22p3

1s    2s            2p  
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练习：

22Ti 4s 3d1s 2s 2p 3s 3p2 2 6 2 6 2 2

22Ti 1s22s22p63s23p6 3d24s2

原子实 [Ar] 外层电子构型

电子分布式可写为：[Ar]3d24s2
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六、元素周期表六、元素周期表

Mendeleev
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根据最后一个电子填入的亚层确定

f一般为外数第三层的 f 亚层
ds一般为次外层的 d 亚层, 且为d10

d一般为次外层的 d 亚层
p最外层的 p 亚层
s最外层的 s 亚层
区最后一个电子填入的亚层
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族
根据区和最外层、次外层电子数确定

镧系、锕系f
副族(B)，族号＝最外层电子数ds

副族(B)
族号＝(最外层＋次外层d)电子数

d
主族(A)，族号＝最外层电子数s、p

族区
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例 20Ca

写出电子排布式 1s22s22p63s23p64s2

周期数＝电子层数　　　第四周期

最后一个电子填入s亚层　s区元素

族数＝最外层电子数＝2　　ⅡA

Ca 为第四周期、ⅡA族元素
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第三节第三节 元素基本性质的周期性元素基本性质的周期性

原子半径，电子亲和能，电离能等。

一、一、原子半径原子半径

金属半径

A 适用金属元素
B 固体中测定两个最邻近原子的核间距一半

共价半径

A  适用非金属元素
B  测定单质分子中两个相邻原子的核间距一半
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范德华半径

分子晶体中，两个相邻分子核间距离的一半。
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二、二、电离能电离能

基态气体原子失去最外层一个电子成为气态+1价离子所
需的最小能量叫第一电离能。再从正离子相继逐个失去

电子所需的最小能量则叫第二、第三、…电离能。

E (g) == E+ (g)  +  e- I 1

E+ (g) ==E 2+ (g) + e- I 2

●

●

●

I 1 < I 2 < I 3 < I 4
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电离能用来衡量气态原子失去电子的难易

电离能越小，原子越易失去电子；
电离能越大，原子越难失去电子。
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同周期总趋势： 自左至右增大

同族总趋势： 自上至下减小
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三三. . 电子亲和能电子亲和能

电子亲和能是指一个气态原子得到一个电子形成负离子时

放出或吸收的能量，常以符号EA表示。像电离能一样，电

子亲和能也有第一、第二、…之分。元素第一电子亲和能
的正值表示放出能量，负值表示吸收能量。

X(g) + e- == X- (g)
mr H∆A −=

X- (g) + e- == X 2- (g)     
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I. 电子亲和能是气态原子获得一个电子过程中能量变化
的一种量度。

II. 与电离能相反，电子亲和能表达原子得电子难易的程
度。

III. 元素的电子亲和能越大，原子获取电子的能力越强，
即非金属性越强。
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递变规律：

同周期总趋势：自左至右增大,总趋势逐渐增大。

同族总趋势：自上至下减小,总趋势降低，但
第二周期＜第三周期。

同一元素，EA1为正值， EA2为负值。
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四、四、电负性电负性

原子对核外电子的吸引能力。

原子吸引电子的趋势相对强弱。

电负性有不同的标度，因而会看到不同的数据表。

电负性越大，元素原子吸引电子能力越强，

即　元素原子越易得到电子，越难失去电子；

电负性越小，元素原子吸引电子能力越弱，

即　元素原子越难得到电子，越易失去电子。
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同一主族，从上到下，电负性逐渐减小。

同一周期，从左到右, 电负性逐渐增大。

同一副族，从上到下，ⅢB~ⅤB电负性逐渐减小，
ⅥB~ⅡB电负性逐渐增大。
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电负性变化的形象表示电负性变化的形象表示
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本章作业：

教材117-118： 3，4，5，12，15，17

本节课到此结束，谢谢！
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