


书书书

无机化学及分析化学是药学专业的重要基础课程，能为学生后续学习有机
化学、药物化学、药物分析、药剂学等重要的药学专业课程打下坚实的化学基
础。本教材的内容紧紧围绕药学专业人才的培养目标，根据药学专业的职业特
点及高职高专药学专业基础化学的课程教学要求，以培养学生获得从事药学类
职业岗位的基本职业能力为核心，突破传统教学内容和体系，以针对性和实用
性为原则。在编写时注重理论知识联系实际应用、减少复杂的理论论述及公式
推导、文字叙述深入浅出、知识点明确，使学生获得从事药学相关职业岗位必需
的无机及分析化学的基础知识、基本理论、基本技能，初步形成应用所学知识分
析和解决实际问题的能力，培养良好的职业道德和实事求是、精益求精的职业
精神。

本教材在内容选编方面有以下特点。
1. 在探讨无机化学及分析化学知识相关性的基础上，将无机化学和分析化

学中的化学分析知识有机整合，主要讲授物质的结构、常见元素及化合物、化学
反应速率、化学平衡、酸碱平衡、沉淀溶解平衡等无机化学知识及常用的滴定分
析法等化学分析方法，使学生在无机化学及分析化学的学习中实现知识的延续
及整合。

2. 主要针对对象为药学及相关专业高职高专学生，在分析并准确把握本门
课程在该专业课程体系中的定位和作用的基础上，结合《中华人民共和国药典》
及药物临床应用中的典型实例，按照实际工作任务、工作过程适当引进药物发
展的新内容，着重培养学生分析问题、解决问题的能力。

3. 根据章节内容、无机化学及分析化学的特点，设置了“知识链接”，以扩
大学生学习的视野、提高学生的学习兴趣。

4. 每章开始处给出学习目标，使学生明确本章节的学习重点。
5. 每章结尾处给出小结，使学生能及时总结所学重要知识点。
6. 每章给出相应的习题，帮助学生及时巩固所学知识点。



目 录

适用于药学专业

第一章 物质结构 1…………………………………………………………

第一节 原子结构 1…………………………………………………………
第二节 元素周期律与元素周期表 7………………………………………
第三节 化学键 10…………………………………………………………
第四节 分子的极性 16……………………………………………………
第五节 分子间作用力和氢键 17…………………………………………
小结 19………………………………………………………………………
习题 20………………………………………………………………………

第二章 重要元素及其化合物 22…………………………………………

第一节 非金属元素及其化合物 22………………………………………
第二节 金属元素及其化合物 33…………………………………………
小结 40………………………………………………………………………
习题 40………………………………………………………………………

第三章 溶液 42………………………………………………………………

第一节 分散系 42…………………………………………………………
第二节 溶液浓度的表示方法 44…………………………………………
第三节 溶液的配制、稀释和混合 47………………………………………
小结 49………………………………………………………………………
习题 50………………………………………………………………………

第四章 化学反应速率与化学平衡 52……………………………………

第一节 化学反应速率 53…………………………………………………
第二节 化学平衡 56………………………………………………………
小结 61………………………………………………………………………
习题 61………………………………………………………………………

1



无机及分析化学

适用于药学专业

第五章 定量分析的误差及有效数字 63…………………………………

第一节 定量分析的误差 63………………………………………………
第二节 有效数字及运算规则 67…………………………………………
小结 70………………………………………………………………………
习题 70………………………………………………………………………

第六章 滴定分析基础 73…………………………………………………

第一节 滴定分析法概述 73………………………………………………
第二节 基准物质与滴定液 76……………………………………………
第三节 滴定分析计算 79…………………………………………………
小结 81………………………………………………………………………
习题 82………………………………………………………………………

第七章 酸碱平衡与酸碱滴定法 84………………………………………

第一节 酸碱质子理论 84…………………………………………………
第二节 弱酸碱溶液的离解平衡 86………………………………………
第三节 水的离解和溶液的酸碱性 89……………………………………
第四节 缓冲溶液 93………………………………………………………
第五节 酸碱指示剂 95……………………………………………………
第六节 酸碱滴定的基本原理 97…………………………………………
第七节 酸碱滴定液的配制与标定 102……………………………………
第八节 酸碱滴定法的应用 103……………………………………………
小结 106………………………………………………………………………
习题 107………………………………………………………………………

第八章 氧化还原平衡与氧化还原滴定法 109…………………………

第一节 氧化还原的基本概念 109…………………………………………
第二节 电极电势 112………………………………………………………
第三节 氧化还原滴定法的指示剂 115……………………………………
第四节 高锰酸钾法 116……………………………………………………
第五节 亚硝酸钠法 118……………………………………………………
第六节 碘量法 120…………………………………………………………
小结 123………………………………………………………………………
习题 123………………………………………………………………………

第九章 配位平衡与配位滴定法 126……………………………………

第一节 配位化合物 127……………………………………………………

2



目 录

适用于药学专业

第二节 配位平衡 130………………………………………………………
第三节 配位滴定法 131……………………………………………………
第四节 EDTA滴定液的配制与标定 137…………………………………
第五节 EDTA滴定法的应用与示例 138…………………………………
小结 140………………………………………………………………………
习题 140………………………………………………………………………

第十章 沉淀溶解平衡与沉淀滴定法 143………………………………

第一节 溶度积原理 143……………………………………………………
第二节 沉淀滴定法 146……………………………………………………
第三节 基准物质及标准溶液 151…………………………………………
第四节 沉淀滴定法的应用与示例 151……………………………………
小结 152………………………………………………………………………
习题 152………………………………………………………………………

附录 155…………………………………………………………………………

部分习题答案 166………………………………………………………………

参考文献 170……………………………………………………………………

3

试读结束：需要全本请在线购买： www.ertongbook.com



书书书

第一章

无 · 机 · 及 · 分 · 析 · 化 · 学

第一章 物 质 结 构

适用于药学专业

物 质 结 构

学习目标
1. 掌握原子核外电子的运动状态、排布。
2. 掌握元素性质周期变化的基本规律。
3. 掌握化学键、分子间作用力的主要类型及特点。

知识链接

人类探索物质结构的历史由来已久。18 世纪，波义耳最早提出元素的科学定义;
19 世纪初，道尔顿提出了原子学说; 1811 年，阿伏伽德罗提出分子说，50 年后科学界
承认了他的分子假说，确立了原子分子论; 1869 年后，门捷列夫揭示元素周期律，从理论
上指导了化学元素的发现和应用; 1901 年，汤姆生提出电子在原子里的运动状态，即关
于原子结构的模型，后人称为汤姆生模型; 1909 年，卢瑟福从 α 粒子的散射实验得出原
子的有核模型; 1913年，玻尔创立了原子结构理论。人类对物质结构的探索从未停止。

第一节 原 子 结 构

一、原子

( 一) 原子的组成
原子是由居于原子中心的带正电的原子核和核外高速运动的带负电的电子构成。原子

核由质子和中子构成。
核电荷数是指原子核所带的电荷数。原子核中每个质子带 1 个单位正电荷，中子不带

电荷，因此，核电荷数由质子数决定。各元素按核电荷数由小到大的顺序进行编号，所得的
序号称为该元素的原子序数，即原子序数在数值上等于该原子的核电荷数，如氧元素原子核
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内有 8 个质子，原子的核电荷数为 8。
原子作为一个整体为电中性，原子核所带的正电量和核外电子所带的负电量相等。即 8

号氧元素，核电荷数为 8，核外有 8 个电子。
综上所述，在原子中存在以下关系:

原子序数 = 核电荷数 = 核内质子数 = 核外电子数

( 二) 原子的质量

原子主要由质子、中子、电子组成。由于电子的质量很小，约为质子质量的 1
1 836，所

以在计算原子质量时，电子质量通常忽略不计，只计原子核质量( 即质子和中子的质量总
和) 。

质子、中子的质量都很小，分别为 1． 672 6 × 10 －27kg和 1． 674 8 × 10 －27 kg。计算时，为方

便起见，通常用质子、中子的相对质量进行，即以12 C 原子质量的 1
12 ( 质量为1． 660 6 × 10 －27

kg) 为衡量标准，质子和中子与它的相对质量分别为 1． 007 和 1． 008，取近似整数值为 1。将
原子核内所有的质子和中子的相对质量取近似整数值相加，所得的数值称为原子的质量
数，则:

质量数( A) = 质子数( Z) + 中子数( N)

如以A
ZX代表一个质量数为 A、质子数为 Z的原子，则构成原子的粒子间的关系可以表示

如下:

原子( A
ZX)

原子核
质子 Z个
中子( A － Z){ 个

核外电子 Z
{

个

阳离子是原子失去核外电子，阴离子是原子得到电子。同种元素的原子和离子间的区
别只是核外电子数目不同。

例如，3717Cl表示氯原子:质量数 37，质子数 17，中子数 20，核外电子数 17，是第 17 号元
素。3717Cl

－表示带 1 个单位负电荷的氯离子: 质量数 37，质子数 17，中子数 20，核外电子
数 18。

二、同位素

元素是具有相同核电荷数( 即核内质子数) 的同一类原子的总称。核素是指具有一定数
目质子和一定数目中子的一种原子。同位素是指质子数相同而中子数不同的同种元素的一
组核素，即同位素是同一元素的不同原子，其原子具有相同数目的质子，但中子数目却不同。
如氢元素的同位素有: 11H，

2
1H和

3
1H; 碳元素的同位素有

12
6 C，

13
6 C 和

14
6 C; 碘元素的同位素有

127
53

I，131
53 I; 钴元素的同位素有

59
27Co，

60
27Co等。同一元素的各种同位素原子间物理性质有差异，但

化学性质几乎完全相同。
同位素可分为稳定性同位素和放射性同位素两类。稳定性同位素没有放射性。放射性
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同位素能自发地放出不可见的 α，β 或 γ 射线。放射性同位素医药学上被广泛应用。例
如: 13153 I是治疗甲状腺疾病最常用的放射性药物;

60
27Co放出的射线能深入组织，对癌细胞有破

坏作用; 146 C含量的测定可推算文物或化石的“年龄”。放射性同位素的原子放出的射线，可
以用灵敏的探测仪器测定出它们的踪迹，所以放射性同位素的原子又称为“示踪原子”，可用
于研究药物的作用机制、吸收、代谢等。

三、原子核外电子的运动状态

( 一) 电子云

图 1 －1 氢原子的电子云示意

电子是质量很小的带负电荷的粒子，其在核外作高速运动
但没有固定的运动轨迹。电子在核外空间某一区域内出现机
会的多少( 即电子在核外空间各处出现的概率) ，可通过数学统
计中的概率，用单位体积内小黑点的数目来表示。小黑点密集
的地方，表示电子出现的概率大，黑点稀疏的地方，表示电子出
现的概率小。用小黑点的疏密表示电子概率分布的图形称为
电子云。例如氢原子只有一个电子，该电子在核外的运动状态
即电子云如图 1 － 1 所示。

由图 1 － 1 可见，离核越近的地方黑点越密集，电子出现的
频率越高;离核越远的地方黑点越稀疏，电子出现的频率越低。

注意:电子云图中的黑点不表示电子的数目，只表示电子可能出现的瞬间位置。
( 二) 核外电子的运动状态
核外电子的运动状态从电子层、电子亚层、电子云的伸展方向和电子的自旋 4 个方面来

描述。
1. 电子层 在含有多电子的原子里，电子处于不同的能级状态，离核较近的电子能量

较低，离核较远的电子能量较高。根据电子的能量差异和运动区域离核的远近不同，通常将
核外电子运动的不同区域分成不同的电子层，用 n 表示，n 值越大，表示电子运动的区域离
核越远，电子的能量越高，表达方式如下:

电子层( n) 1 2 3 4 5 6 7
电子层符号 K L M N O P Q

2. 电子亚层和电子云的形状 科学研究表明，同一电子层中电子的能量稍有差别，电
子云的形状也不相同。同一电子层中，当电子云形状相同时，电子具有相同的能量; 当电子
云形状不同时，电子具有的能量不同。这些处于同一电子层中不同能量的电子云用电子亚
层来描述，分别用 s，p，d，f等符号来表示。s亚层的电子称为 s电子，p 亚层的电子称为 p
电子，以此类推。在同一电子层中，亚层电子的能量按 s，p，d，f 的顺序依次增大，即 Ens ＜
Enp ＜ End ＜ Enf。

每一电子层中所包含的亚层数等于其电子层数: ①n = 1 有 1 个亚层，称 1s 亚层;
②n = 2 有 2 个亚层，称 2s亚层和 2p亚层; ③n = 3 有 3 个亚层，称 3s亚层、3p亚层和 3d亚
层; ④n = 4 有 4 个亚层，称 4s亚层、4p亚层、4d亚层和 4f亚层……
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3. 电子云的伸展方向 不同的电子亚层的电子云形状不同。s亚层的电子云是以原子
核为中心的球形( 图 1 － 2) ，p亚层的电子云为哑铃形( 图 1 － 3) 。d 亚层、f亚层的电子云形
状比较复杂，这里不作介绍。

图 1 －2 s电子云 图 1 －3 p电子云的 3 种伸展方向

同一电子亚层的电子云形状虽然相同，但它们具有不同的伸展方向。把在一定电子层
上、具有一定形状和伸展方向的电子云所占据的空间称为 1 个原子轨道。s电子云是球形对
称的，在空间各个方向上伸展的程度相同( 图 1 － 2 ) ，没有方向性，s 状态的电子云只有 1 个
轨道; p电子云在空间有 3 个方向，分别沿 x，y，z轴的方向伸展( 图 1 － 3) ，p 状态的电子云
有 3 个轨道; d电子云有 5 种伸展方向，d 状态的电子云有 5 个轨道; f 电子云有 7 种伸展方
向，f状态的电子云有 7 个轨道。

每个电子层中可能有的最多原子轨道数为 n2 ( 表 1 － 1) 。

表 1 －1 1 ～ 4 电子层的亚层及原子轨道数

电子层( n) 亚层 原子轨道数

n = 1 1s 1 = 12

n = 2 2s，2p 1 + 3 = 4 = 22

n = 3 3s，3p，3d 1 + 3 + 5 = 9 = 32

n = 4 4s，4p，4d，4f 1 + 3 + 5 + 7 = 16 = 42

n …… n2

4. 电子的自旋 电子在核外围绕原子核旋转的同时，本身还在做自旋运动。电子自旋
有顺时针和反时针两种方向，通常用向上箭头“↑”和向下箭头“↓”表示。实验证明，自旋
方向相同的两个电子相互排斥，不能在同一个原子轨道内运动; 自旋方向相反的两个电子
相互吸引，能在同一个原子轨道内运动。每个原子轨道最多可以容纳自旋方向相反的两
个电子。

综上所述，原子核外每个电子的运动状态都要由它所处的电子层、电子亚层、电子云在
空间的伸展方向和自旋状态 4 个方面来决定。

四、原子核外电子的排布

( 一) 原子核外电子的排布规律
根据原子光谱实验和量子力学理论，原子核外电子的排布遵循以下 3 个规律。
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1. 泡利不相容原理 泡利( Pauli) 不相容原理是 1925 年奥地利物理学家泡利提出的。
该原理指出在同一原子中没有运动状态完全相同的电子存在，即使两个电子处于同一轨道，
这两个电子的自旋方向必相反。因此，每个原子轨道最多只能容纳 2 个自旋方向相反的电
子。而各电子层中最多可容纳的电子数为 2n2。1 ～ 4 电子层可容纳电子的最大数目如表 1
－ 2 所示。

表 1 －2 电子层可容纳电子的最大数目

项 目 K( 1) L( 2) M( 3) N( 4)

电子亚层 s s p s p d s p d f
亚层中的轨道数 1 1 3 1 3 5 1 3 5 7
亚层中的电子数 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14
每个电子层中可容纳电子的最大数目( 2n2 ) 2 8 18 32

2. 能量最低原理 核外电子排布时总是尽先占有能量最低的轨道，然后才依次进入能
量较高的轨道。图 1 － 4 为多电子原子中原子轨道能量由低到高的一般顺序，图中 1 个圆圈
代表 1 个原子轨道。其中 1 个原子中能量相等的轨道称为简并轨道或等价轨道，如同一亚
层的 3 个 p轨道或 5 个 d轨道为简并轨道。

图 1 －4 原子轨道近似能级示意

最外层电子填充轨道顺序为: 1s→2s→2p→3s→3p→4s→3d→4p→5s→4d→5p→6s→4f
→5d→6p→7s→5f→6d→7p→…

3. 洪特规则 在同一亚层的各个轨道( 即简并轨道) 中排布电子时，电子尽可能分占不
同的轨道，且自旋方向相同，这个规则称为洪特( Hund) 规则。

例如，碳原子核外有 6 个电子，其中 2 个先填入 1s轨道，2 个填入 2s轨道，最后 2 个电子
根据洪特规则，应分占以自旋相同的方式进入 2p亚层的两个能量相等的轨道。
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此外，洪特规则还指出，在简并轨道中，当电子全充满( p6，d10，f14 ) 、半充满( p3，d5，f7 ) 或
全空( p0，d0，f0 ) 时，能量较低、稳定状态。如 29 号铜的电子排布式为 1s22s22p63s23p63d104s1，

而不是 1s22s22p63s23p63d94s2。

表 1 －3 1 ～ 36 号元素原子的电子层排布

原子
序数

元素
符号

电子层

K L M N

1s 2s 2p 3s 3p 3d 4s 4p 4d 4f
1 H 1
2 He 2
3 Li 2 1
4 Be 2 2
5 B 2 2 1
6 C 2 2 2
7 N 2 2 3
8 O 2 2 4
9 F 2 2 5
10 Ne 2 2 6
11 Na 2 2 6 1
12 Mg 2 2 6 2
13 Al 2 2 6 2 1
14 Si 2 2 6 2 2
15 P 2 2 6 2 3
16 S 2 2 6 2 4
17 Cl 2 2 6 2 5
18 Ar 2 2 6 2 6
19 K 2 2 6 2 6 1
20 Ca 2 2 6 2 6 2
21 Sc 2 2 6 2 6 1 2
22 Ti 2 2 6 2 6 2 2
23 V 2 2 6 2 6 3 2
24 Cr 2 2 6 2 6 4 1
25 Mn 2 2 6 2 6 5 2
26 Fe 2 2 6 2 6 6 2
27 Co 2 2 6 2 6 7 2
28 Ni 2 2 6 2 6 8 2
29 Cu 2 2 6 2 6 10 1
30 Zn 2 2 6 2 6 10 2
31 Ga 2 2 6 2 6 10 2 1
32 Ge 2 2 6 2 6 10 2 2
33 As 2 2 6 2 6 10 2 3
34 Se 2 2 6 2 6 10 2 4
35 Br 2 2 6 2 6 10 2 5
36 Kr 2 2 6 2 6 10 2 6
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( 二) 原子核外电子排布的表示方法
1. 轨道表示式 用方框或圆圈表示原子轨道，在轨道的上方标明电子亚层，原子轨道

内用向上或向下的箭头表示该轨道中的电子数及自旋方向。电子填充的顺序按原子核外电
子的排布规律进行，例如:

2. 电子排布式 电子排布式是按核外电子在各亚层中的排布情况，将各亚层中的电子
数标在各相应亚层符号右上角的表示方法。同时，为方便起见，书写电子排布式时，通常把
内层已达到稀有气体电子层结构的部分，用稀有气体的元素符号加方括号表示，并称为原子
实。例如，氧的电子排布式可写为: 1s22s22p4 或［Ne］3s1。

注意:在化学反应中内层( 原子实) 电子一般是不变的，只是外围电子( 价电子或价层电
子) 的排布发生变化，所以常用价层电子构型来表示原子核外电子排布的情况。如 O，Na和
Ca的价层电子构型分别为 2s22p4，3s1 和 4s2。
【案例 1 －1】 试写出 19 号元素钾的电子排布式和价层电子构型。
解:电子排布式，1s22s22p63s23p64s1 或［Ar］4s1 ;
价层电子构型，4s1。

第二节 元素周期律与元素周期表

元素周期律是指元素的性质随着元素原子序数( 即原子核外电子数或核电荷数) 的增
加而呈周期性变化的规律。根据这一规律将目前已知的 118 种元素排列成了元素周期表
( 见附录) 。元素周期表将电子层数相同的元素按原子序数递增的顺序从左到右排成横
行;将最外电子层上电子数相同、性质相似的元素，按电子层数递增的顺序由上而下排成
纵行。元素周期表是元素周期律的具体表现形式，它反映了元素之间的相互联系和变化
规律。

知识链接

元素周期律和元素周期表揭示了元素之间内在联系的自然规律，反映了元素性质
与原子结构的关系，对学习、研究化学科学及其应用具有重要意义。

1. 反映元素性质的递变规律 元素性质随着元素周期表发生规律性递变，有利
于人们认识及分析元素之间的相互联系和内在规律，根据元素在元素周期表中所处的
位置，可以推测其一般性质、预测新元素的结构和性质特点等。
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2. 指导具有新用途元素的发现 通常性质相似的元素在周期表中的位置靠近。
如 Cl，P，S，N，As等可用于农药的制造，可在该区域寻找生产高效低毒农药的相关
元素;过渡元素中的钛、钽、钼、钨、铬等具有耐高温、耐腐蚀等特点，可在该区域寻找新
的具有该特性的合金材料; 在 Ge，Si，Ga，Se等准金属区域( 金属与非金属分界线) 附
近可寻找新的半导体材料等。

一、元素周期表的结构

1. 周期 元素周期表中具有相同电子层，从左到右按原子序数递增顺序排列成一横
行的一系列元素，称为 1 个周期。元素周期表中共有 7 个横行，分别对应 7 个周期: 特短
周期( 第 1 周期，2 种元素) ; 短周期 ( 第 2、第 3 周期，各 8 种元素) ; 长周期 ( 第 4、第 5 周
期，各 18 种元素) ;特长周期( 第 6 周期，32 种元素) ; 不完全周期( 第 7 周期，26 种元素，
还未填满) 。

周期的序数等于该周期元素原子具有的电子层数。
第 6 周期中 57 号元素镧到 71 号元素镥共 15 种元素，第 7 周期中 89 号元素锕到 103 号

元素铹共 14 种元素，因电子层结构和性质非常相似，分别统称为镧系元素及锕系元素。为
了使周期表的结构紧凑，将镧系、锕系元素分别放在周期表的相应周期的同一格里，并按
原子序数递增的顺序分列两个横行在表的下方，实际上每一种元素在周期表中还是各占
1 格。

2. 族 元素周期表的纵行，称为族。元素周期表有 18 个纵行，共 16 个族:除Ⅷ族包括
8、9、10 共 3 个纵行外，其余每个纵行为一族，同族元素电子层数不同，但决定元素性质的价
电子层结构大致相同。族可分为主族、副族、第Ⅷ和 0 族。族序数用罗马数字Ⅰ，Ⅱ，Ⅲ，
Ⅳ，Ⅴ，Ⅵ，Ⅶ，Ⅷ表示。

( 1) 主族: 由短周期元素和长周期元素共同构成的族称为主族。共有 7 个主族，在族序
数后标“A”，如ⅠA，ⅡA…ⅦA。主族的序数等于该主族元素原子的最外层电子数。

( 2) 副族: 完全由长周期元素构成的族称为副族。共有 7 个副族，在族序数后标
“B”，如ⅠB，ⅡB…ⅦB。副族元素价层电子构型比较复杂，除最外层，还包括次外层和倒
数第 3 层。

( 3) 第Ⅷ族:第Ⅷ族由长周期元素第 8、9、10 共 3 个纵行构成。通常把第Ⅷ族和副族
元素称为过渡元素。

( 4) 0 族: 0 族由稀有气体元素构成。0 族元素原子的价层电子构型为稳定结构，它们的
化学性质很不活泼，在通常情况下难以发生化学反应。

综上所述，元素周期表中共 16 个族，分别为 7 个主族、7 个副族、1 个Ⅷ族、1 个 0 族。
3. 周期表中元素的分区 根据元素原子的价电子构型，将最元素周期表中的元素划分

为 s区、p区、d区、f区。
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表 1 －4 周期表中元素的分区

周期 ⅠA 元素周期表中元素的分区 0

1

2

3

4

5

6

7

ⅡA

s区

ⅢB ⅣB ⅤB ⅥB ⅦB Ⅷ ⅠB ⅡB

d区

ⅢA ⅣA ⅤA ⅥA ⅦA

p区

镧系

锕系
f区

( 1) s区元素:包括ⅠA和ⅡA族元素，价层电子构型为 ns1 ～2，为活泼的金属元素( H除外) 。
( 2) p区元素:包括ⅢA ～ⅦA族和 0 族元素，价层电子构型为 ns2np1 ～ 6 ( He除外) ，该区

有金属元素、非金属元素和稀有气体。
( 3) d区元素:包括ⅠB ～ⅦB族和第Ⅷ族元素，价层电子构垫为( n － 1) d1 ～ 10ns1 ～ 2，d区

元素又称为过渡元素，常有多种化合价。
( 4) f区元素:包括镧系和锕系元素，价层电子构型是( n － 2) f1 ～ 14 ( n － 1) d0 ～ 2ns2，金属元

素，又称为内过渡元素。

二、元素周期表中元素性质的递变规律

( 一) 原子半径
原子半径是指通过实验测定的单质晶体中相邻 2 个原子原子核间距的一半。同一周期

中，原子半径从左到右逐渐减小; 同一主族中，原子半径从上到下逐渐增大( 表 1 － 5) 。

表 1 －5 元素的原子半径

H
37

He
122

Li
152

Be
111

B
88

C
77

N
70

O
65

F
64

Ne
160

Na
186

Mg
160

Al
143

Si
117

P
110

S
104

Cl
99

Ar
191

K
227

Ca
197

Sc
161

Ti
145

V
122

Cr
125

Mn
124

Fe
124

Co
125

Ni
125

Cu
128

Zn
133

Ga
122

Ge
122

As
121

Se
117

Br
114

Kr
198

Rb
248

Sr
215

Y
181

Nb
143

Nb
134

Mo
136

Te
136

Ru
133

Rh
135

Pd
138

Ag
144

Cd
149

In
163

Sn
141

Sb
141

Te
137

I
133

Xe
217

注:表中数值后的单位为皮米( pm) 。
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( 二) 元素的电负性
电负性是指原子在分子中吸引成键电子的能力。电负性的概念是由鲍林在 1932 年提

出的，他指定氟的电负性为 3． 98，然后通过计算得出其他元素电负性的相对值( 表 1 － 6) 。

表 1 －6 元素的电负性

H
2． 18

Li
0． 98

Be
1． 57

B
2． 04

C
2． 55

N
3． 04

O
3． 44

F
3． 98

Na
0． 92

Mg
1． 31

Al
1． 61

Si
1． 90

P
2． 19

S
2． 58

Cl
3． 16

K
0． 82

Ca
1． 00

Sc
1． 36

Ti
1． 54

V
1． 63

Cr
1． 66

Mn
1． 55

Fe
1． 8

Co
1． 88

Ni
1． 91

Cu
1． 90

Zn
1． 65

Ga
1． 81

Ge
2． 01

As
2． 18

Se
2． 55

Br
2． 96

Rb
0． 82

Sr
0． 95

Y
1． 22

Nb
1． 33

Nb
1． 60

Mo
2． 16

Te
1． 9

Ru
2． 28

Rh
2． 2

Pd
2． 20

Ag
1． 93

Cd
1． 69

In
1． 78

Sn
1． 96

Sb
2． 05

Te
2． 10

I
2． 66

由表 1 － 6 可见，主族元素的电负性呈周期性变化。在同一周期中，从左到右元素的电
负性逐渐增大，原子在分子中吸引成键电子的能力逐渐增强;在同一主族中，从上到下元素
的电负性逐渐减小，原子在分子中吸引成键电子的能力逐渐减弱。副族元素的电负性变化
无明显规律。

( 三) 元素的金属性与非金属性
金属性是指元素的原子失去电子的能力，非金属性是指元素的原子得到电子的能力。

因为电负性反映了原子得失电子的能力，故可用于判断元素的金属性和非金属性。一般说
来，非金属元素的电负性大于 2． 0，金属元素的电负性小于 2． 0。

主族元素同一周期从左到右，原子半径逐渐减小，电负性逐渐增大，金属性逐渐减弱，非
金属性逐渐增强。

同一主族从上到下，电子层数逐渐增多，原字半径逐渐增大，电负性逐渐减小，金属性逐
渐增强，非金属性逐渐减弱。

第三节 化 学 键

化学键是指分子( 或晶体) 中，相邻的原子( 或离子) 间存在强烈相互吸引作用。化学键
可分为离子键、共价键和金属键 3 种基本类型。本书重点讨论离子键和共价键。

一、离子键

( 一) 离子键的形成
阴、阳离子通过相互静电作用形成的化学键叫做离子键。由离子键结合而构成的化合

物称为离子化合物，如 KCl，MgCl2 等。
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以氯化钠为例，钠为活泼金属元素，最外层有 1 个电子，容易失去该电子形成结构稳定
的阳离子 Na + ; 氯为活泼非金属元素，最外层有 7 个电子，容易得到 1 个电子形成 8 电子的
稳定结构，成为阴离子 Cl －。这两种电荷相反阴阳离子可通过静电吸引而互相结合，它们之
间的这种静电吸引作用即为离子键。反应式如下:

Na失电子: Na( 2s22p63s1 ) →－ e Na+ ( 2s22p6 )
Cl得电子: Cl( 3s23p5 ) →+ e Cl － ( 3s23p6 )

离子结合: Na+ ( 2s22p6 ) + Cl－ ( 3s23p6 →) NaCl

( 二) 离子键的特性
1. 无方向性 是指离子可以近似地看做一个带电的球体，其在空间各方向上都可以与

带相反电荷的离子结合成键。因此，离子键无方向性。
2. 无饱和性 是指一个离子在其空间允许的范围内，可尽可能多地吸引带异性电荷的

离子。如 NaCl晶体中，每个 Na +周围吸引着 6 个 Cl －，每个 Cl －周围吸引着 6 个 Na +。除了
这些距离较近的吸引作用，离子还会受到距离较远的其他异性离子的吸引作用。因此，在离
子化合物的晶体中没有单个的分子。

( 三) 离子键的强度
离子键的强度受到离子电荷、离子半径等离子性质的影响。离子的电荷数越多，离子键

越牢固。离子半径越小，正负离子间的距离越近，离子键越牢固。

二、共价键

( 一) 共价键的基本概念
1. 共价键的形成 共价键是指同种或电负性相差不大的原子间通过共用电子对所形

成的化学键。仅由共价键形成的化合物，叫做共价化合物。
如 HCl的形成:形成共价键时，成键原子 H，Cl各提供 1 个电子，形成共用电子对，该电

子对共同围绕 2 个成键原子核运动，为 2 个成键原子所共有，使双方都达到稳定的电子构
型。反应式如下:

H· +· →H H ∶ H
Cl· +· →Cl Cl ∶ Cl
H· +· →Cl H ∶ Cl

2. 配位键 配位键是指共价键的共用电子对全部由两个成键原子中的一个原子提供，
而另一个原子只提供空轨道而形成的特殊的共价键。例如 NH +

4 的形成，NH3 分子中 N原子
的 2p轨道存在一成对未参与成键的电子( 孤对电子) ，H +有 1s空轨道。在 NH3 与 H +作用
时，NH3 中 N 原子的孤对电子进入 H +的空轨道，与氢共用，形成配位键。配位共价键用
“→”表示，箭头指向接受孤对电子的原子，如:

N




H

H

 →













H H

+
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3. 共价键的极性 根据共用电子对在 2 个原子核间有无偏移，将共价键分为极性共价
键和非极性共价键。

电负性相同的原子形成的共价键，由于它们吸引电子的能力相同，共用电子对正好居于
两个原子核间，无偏移，此时的共价键没有极性，称为非极性共价键，简称非极性键，如单质
H2，O2 等。

由电负性不同的原子形成的共价键，由于它们吸引电子的能力大小不同，共用电子对将
偏于电负性大的原子，导致其带有较多的负电荷，而另一原子因电子的远离带部分正电荷，
此时的共价键称为极性共价键，简称极性键，如 HCl，H2O等。

可见，共价键的极性大小与成键原子的电负性差值有关，差值越大，极性越大。
4. 共价键参数
( 1) 键能:衡量化学键强弱的物理量，是指在 25℃和 101． 3 kPa下，断开 1 mol气态双原

子分子所需要的能量，单位是 kJ /mol。键能越大，化学键越牢固，分子越稳定。
( 2) 键长:分子中两成键原子核间的平均距离称为键长，以 pm( 皮米) 为单位。一般情

况下，键长越短，键越牢固( 表 1 － 7) 。

表 1 －7 代表性共价键的键长和键能

共价键 键长( pm) 键能( kJ·mol －1 ) 共价键 键长( pm) 键能( kJ·mol －1 )

C—C 154 347
C C 134 611

C≡C 120 837
C—H 109 414
C—N 147 305
C—O 143 360
C O 121 736

H—H 74 436
N—N 145 159
N≡N 110 946
O—O 148 142
N—H 101 389
O—H 96 464

( 3) 键角( α) :分子中相邻共价键间的夹角，称为键角。双原子分子的形状总是直线形
的;多原子分子因原子在空间排列不同，有不同的几何构型( 表 1 － 8) 。

表 1 －8 一些分子的键长、键角和分子构型

分 子 键长 l( pm) 键角 α 几何构型

CO2 116． 3 180° 直线形
H2O 96 104． 5° “V”形
BF3 131 120° 三角形
NH3 101． 5 107° 三角锥形
CH4 109 109． 5° 四面体形

( 二) 现代共价键理论
1. 氢分子的共价键理论 2 个氢原子在结合形成氢分子时，存在以下两种情况。
( 1) 当自旋方向相同的 2 个氢原子的未成对电子相互接近时，2 个氢原子间发生排斥，

两核间的电子云密度减小，2 个氢原子之间不能稳定结合。
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