
高中化学选修 3 知识点 

第一章 原子结构与性质 

一.原子结构 

1.能级与能层 

 

2.原子轨道 

 

3.原子核外电子排布规律 

⑴构造原理：随着核电荷数递增，大多数元素的电中性基态原子的电子按右图顺序填

入核外电子运动轨道（能级），叫做构造原理。 

 

能级交错：由构造原理可知，电子先进入 4s 轨道，后进入 3d 轨道，这种现象叫能级交

错。 

说明：构造原理并不是说 4s 能级比 3d 能级能量低（实际上 4s 能级比 3d 能级能量高），

而是指这样顺序填充电子可以使整个原子的能量最低。也就是说，整个原子的能量不能机

械地看做是各电子所处轨道的能量之和。 

（2）能量最低原理 



现代物质结构理论证实，原子的电子排布遵循构造原理能使整个原子的能量处于最低状

态，简称能量最低原理。 

构造原理和能量最低原理是从整体角度考虑原子的能量高低，而不局限于某个能级。 

（3）泡利（不相容）原理：基态多电子原子中，不可能同时存在 4 个量子数完全相同

的电子。换言之，一个轨道里最多只能容纳两个电子，且电旋方向相反（用“↑↓”表示），

这个原理称为泡利（Pauli）原理。 

（4）洪特规则：当电子排布在同一能级的不同轨道（能量相同）时，总是优先单独占

据一个轨道，而且自旋方向相同，这个规则叫洪特（Hund）规则。比如，p3 的轨道式为

或 ，而不是 。 

洪特规则特例：当 p、d、f 轨道填充的电子数为全空、半充满或全充满时，原子处于较

稳定的状态。即 p0、d0、f0、p3、d5、f7、p6、d10、f14 时，是较稳定状态。 

前 36 号元素中，全空状态的有 4Be 2s22p0、12Mg 3s23p0、20Ca 4s23d0；半充满状态

的有：7N 2s22p3、15P 3s23p3、24Cr 3d54s1、25Mn 3d54s2、33As 4s24p3；全充满状态的有

10Ne 2s22p6、18Ar 3s23p6、29Cu 3d104s1、30Zn 3d104s2、36Kr 4s24p6。 

4. 基态原子核外电子排布的表示方法 

(1)电子排布式 

①用数字在能级符号的右上角表明该能级上排布的电子数，这就是电子排布式，例如 K：

1s22s22p63s23p64s1。 

②为了避免电子排布式书写过于繁琐，把内层电子达到稀有气体元素原子结构的部分以

相应稀有气体的元素符号外加方括号表示，例如 K：[Ar]4s1。 

(2)电子排布图(轨道表示式) 

每个方框或圆圈代表一个原子轨道，每个箭头代表一个电子。 

如基态硫原子的轨道表示式为 

  

二.原子结构与元素周期表 

1.原子的电子构型与周期的关系 

(1 )每周期第一种元素的最外层电子的排布式为 ns1。每周期结尾元素的最外层电子排布

式除 He 为 1s2 外，其余为 ns2np6。He 核外只有 2 个电子，只有 1 个 s 轨道，还未出现 p

轨道，所以第一周期结尾元素的电子排布跟其他周期不同。 

(2)一个能级组最多所容纳的电子数等于一个周期所包含的元素种类。但一个能级组不

一定全部是能量相同的能级，而是能量相近的能级。 

2.元素周期表的分区 

(1)根据核外电子排布 

↑↓ ↑  ↓ ↓ ↓ ↑ ↑ ↑ 



①分区       

②各区元素化学性质及原子最外层电子排布特点 

 

 

③若已知元素的外围电子排布，可直接判断该元素在周期表中的位置。如：某元素的外

围电子排布为 4s24p4，由此可知，该元素位于 p 区，为第四周期ⅥA 族元素。即最大能层为

其周期数，最外层电子数为其族序数，但应注意过渡元素(副族与第Ⅷ族)的最大能层为其周

期数，外围电子数应为其纵列数而不是其族序数(镧系、锕系除外)。 

三.元素周期律 

1.电离能、电负性 

（1）电离能是指气态原子或离子失去 1 个电子时所需要的最低能量，第一电离能是指电中

性基态原子失去 1 个电子转化为气态基态正离子所需要的最低能量。第一电离能数值越小，

原子越容易失去 1 个电子。在同一周期的元素中，碱金属(或第ⅠA 族)第一电离能最小，稀

有气体(或 0 族)第一电离能最大，从左到右总体呈现增大趋势。同主族元素，从上到下，第

一电离能逐渐减小。同一原子的第二电离能比第一电离能要大 

（2）元素的电负性用来描述不同元素的原子对键合电子吸引力的大小。以氟的电负性

为 4.0，锂的电负性为 1.0 作为相对标准,得出了各元素的电负性。电负性的大小也可以作为

判断金属性和非金属性强弱的尺度，金属的电负性一般小于 1.8，非金属的电负性一般大于

1.8，而位于非金属三角区边界的“类金属”的电负性在 1.8 左右。它们既有金属性，又有非金

属性。 

（3）电负性的应用 

①判断元素的金属性和非金属性及其强弱 

②金属的电负性一般小于 1.8，非金属的电负性一般大于 1.8，而位于非金属三角区边界



的“类金属”(如锗、锑等)的电负性则在 1.8 左右，它们既有金属性，又有非金属性。 

③金属元素的电负性越小，金属元素越活泼；非金属元素的电负性越大，非金属元素越

活泼。 

④同周期自左到右，电负性逐渐增大，同主族自上而下，电负性逐渐减小。 

2.原子结构与元素性质的递变规律 

 

 

 3.对角线规则 

在元素周期表中，某些主族元素与右下方的主族元素的有些性质是相似的，如 

 

 

第二章 分子结构与性质 

课标要求 

1.了解共价键的主要类型 键和 键，能用键长、键能和键角等说明简单分子的某些性质 

2.了解杂化轨道理论及常见的杂化轨道类型（sp、sp2、sp3），能用价层电子对互斥理论或者

杂化轨道理论推测常见的简单分子或离子的空间结构。 

3.了解简单配合物的成键情况。 

4.了解化学键合分子间作用力的区别。 

5.了解氢键的存在对物质性质的影响，能列举含氢键的物质。 

要点精讲 

一.共价键 

1.共价键的本质及特征 

    共价键的本质是在原子之间形成共用电子对，其特征是具有饱和性和方向性。 



2.共价键的类型 

    ①按成键原子间共用电子对的数目分为单键、双键、三键。 

    ②按共用电子对是否偏移分为极性键、非极性键。 

    ③按原子轨道的重叠方式分为σ键和π键，前者的电子云具有轴对称性，后者的电子云

具有镜像对称性。 

3.键参数 

  ①键能：气态基态原子形成 1 mol 化学键释放的最低能量，键能越大，化学键越稳定。 

  ②键长：形成共价键的两个原子之间的核间距，键长越短，共价键越稳定。 

 ③键角：在原子数超过 2 的分子中，两个共价键之间的夹角。 

④键参数对分子性质的影响 

键长越短，键能越大，分子越稳定． 

 

4.等电子原理[来源:学§科§网] 

原子总数相同、价电子总数相同的分子具有相似的化学键特征，它们的许多性质相近。 

二.分子的立体构型 

1．分子构型与杂化轨道理论 

杂化轨道的要点 

当原子成键时，原子的价电子轨道相互混杂，形成与原轨道数相等且能量相同的杂化轨道。

杂化轨道数不同，轨道间的夹角不同，形成分子的空间形状不同。 

 

2 分子构型与价层电子对互斥模型 

价层电子对互斥模型说明的是价层电子对的空间构型，而分子的空间构型指的是成键电子对

空间构型，不包括孤对电子。 

(1)当中心原子无孤对电子时，两者的构型一致； 

(2)当中心原子有孤对电子时，两者的构型不一致。 

 
3.配位化合物 

（1）配位键与极性键、非极性键的比较 



 

（2）配位化合物 

①定义：金属离子(或原子)与某些分子或离子(称为配体)以配位键结合形成的化合物。 

②组成：如[Ag(NH3)2]OH，中心离子为 Ag＋，配体为 NH3，配位数为 2。 

三.分子的性质 

1.分子间作用力的比较 

2．分子的极性 

(1)极性分子：正电中心和负电中心不重合的分子。 

(2)非极性分子：正电中心和负电中心重合的分子。 

3．溶解性 

(1)“相似相溶”规律：非极性溶质一般能溶于非极性溶剂， 

极性溶质一般能溶于极性溶剂．若存在氢键，则溶剂和溶质之间的氢键作用力越大，溶解性

越好。 

(2)“相似相溶”还适用于分子结构的相似性，如乙醇和水互 

溶，而戊醇在水中的溶解度明显减小． 

4．手性 

具有完全相同的组成和原子排列的一对分子，如左手和右手一样互为镜像，在三维空间里不

能重叠的现象。 

5．无机含氧酸分子的酸性 

无机含氧酸可写成(HO)mROn，如果成酸元素 R 相同，则 n 值越大，R 的正电性越高，使

R—O—H 中 O 的电子向 R 偏移，在水分子的作用下越易电离出 H＋，酸性越强，如 HClO

＜HClO2＜HClO3＜HClO4 



 
 

第三章 晶体结构与性质 

 

一.晶体常识 

1.晶体与非晶体比较 

 

2.获得晶体的三条途径 

①熔融态物质凝固。  ②气态物质冷却不经液态直接凝固（凝华）。③溶质从溶液中析

出。 

3.晶胞 

晶胞是描述晶体结构的基本单元。晶胞在晶体中的排列呈“无隙并置”。 

4.晶胞中微粒数的计算方法——均摊法 

如某个粒子为 n 个晶胞所共有，则该粒子有 1/n 属于这个晶胞。中学中常见的晶胞为

立方晶胞 

 

 



立方晶胞中微粒数的计算方法如下： 

 

 

注意：在使用“均摊法”计算晶胞中粒子个数时要注意晶胞的形状 

二.四种晶体的比较  

 

2．晶体熔、沸点高低的比较方法 

（1）不同类型晶体的熔、沸点高低一般规律：原子晶体＞离子 

晶体＞分子晶体。 

金属晶体的熔、沸点差别很大，如钨、铂等熔、沸点很高，汞、铯等熔、沸点很低。  

（2）原子晶体 

由共价键形成的原子晶体中，原子半径小的键长短，键能大，晶体的熔、沸点高．如熔

点：金刚石＞碳化硅＞硅  

（3）离子晶体 

一般地说，阴阳离子的电荷数越多，离子半径越小，则离子间的作用力就越强，相应

的晶格能大，其晶体的熔、沸点就越高。 

（4）分子晶体 

①分子间作用力越大，物质的熔、沸点越高；具有氢键的分子晶体熔、沸点反常的高。 



②组成和结构相似的分子晶体，相对分子质量越大，熔、沸点越高。 

③组成和结构不相似的物质（相对分子质量接近），分子的极性越大，其熔、沸点越高。 

④同分异构体，支链越多，熔、沸点越低。 

（5）金属晶体 

金属离子半径越小，离子电荷数越多，其金属键越强，金属熔、沸点就越高。 

三.几种典型的晶体模型 

 


