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前   言 

本书是我们在中国科学技术大学讲授“物质结构”课程所编的讲义的基础上多次补充、修改而成的。 

目前，用量子理论处理原子、分子和固体的结果已能根据微观粒子的相互作用来解释和预言很多宏观

上所能观察到的规律。因此，这门课的目的在于使化学、材料科学、生物等专业的学生能在量子理论的基

础上了解化学和化学物理的有关现象与物质的微观结构的本质联系，以及掌握有关揭示物质微观结构的理

论和实验方法。本书从量子理论的建立和发展讲起，并在了解原子的电子结构的基础上，进而讨论原子的

集合体——分子和固体的结构。本书主要由四部分组成：(1)非相对论量子力学的基本原理；(2)原子的电子

结构和原子光谱；(3)分子结构和分子光谱；(4)固体结构。 

本书在选材上尽量用较新的科研成果和量子观点(分子轨道理论，能带论等)来阐明物质的微观结构，比

一般的物质结构教科书增加了算符理论、微扰理论、群表示理论、多原子分子光谱、固体的电子结构和能

带理论等内容。这样，本书就包括了量子力学、量子化学、分子光谱学和固体物理学中的基本内容，以使

学生打下更为坚实的理论基础。 

考虑到化学系的学生往往不习惯于将其所学到的数理知识应用于具体科研问题的理论分析和处理，因

此本书在写法上有意加强了这方面的训练：对于重要的结果，或用较少的数学运算就能得到的结果，并不

回避用高等数学进行严格推导，且对其物理意义作理论分析。对于那些需用冗长的数学运算而又易弄混其

物理轮廓的问题，本文直接给出结果并分析其物理意义。 

书中的第四章是相对独立部分，亦可作为量子化学课群论部分的教材。 

限于作者的学术和教学水平，书中的不妥之处在所难免，恳请读者给予批评指正。 

本书在编写过程中得到辛厚文、俞书勤教授的帮助与支持，在此顺致谢意。 

  编  者   

 1990年1月   

于中国科学技术大学近代化学系 
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第三章  双原子分子 

两个原子可以结合在一起而形成稳定的分子，分子中原子间有一种相互吸引的作用，这种作用称为化

学键．化学键主要有三种类型：共价键、离子键、金属键．本章仅讨论双原子分子的共价键，双原子分子

的共价键理论主要有分子轨道理论和价键理论，本章将从简单的例子开始，逐渐引出这两种理论． 

3.1	 	氢分子离子	

氢分子离子是最简单的分子：两个原子核和一个电子，对氢分子离子的研究其有基本的意义，从中可

以了解共价键的本质． 

3.1.1  分子轨道表示为原子轨道的线性组合 

氢分子离子中单电子波函数和能量的确定，归结为解其 Schrödinger 方程 

  [െ
1
2

ଶ െ
1
ܽݎ
െ
1
ܾݎ

+
ଵ

ோ
]߰=∈߰        (3-1)  

其中 ra，rb，R 如图 3.1 所示．方程(3-1)采用了原子单位，这个方程

在椭球坐标系下可以精确求解，但是多电子分子的 Schrödinger 方程

都不能严格求解，所以方程(3-1)的精确求解没有普遍性，在这里不

予介绍，下面用线性变分法解方程(3-1)． 

对于在基态下的 H2
+，如果电子在氢核 a 附近运动，即 ra<<rb，

ra<<R，则方程(3-1)可近似地写为 

[െ
1
2

ଶ െ
1
ܽݎ

]߰=∈߰ 

这显然是氢原子 a 的 Schrödinger 方程．其基态就是氢原子的 1s 态，记为 

1sa=
ଵ

√గ
eെܽݎ           (3-2) 

同理，当Hଶ
ା的电子在氢核 b 附近运动时，其基态也是氢原子的 1s 态，记为 

1sb=
ଵ

√గ
eെܾݎ           (3-3) 

当Hଶ
ା的电子在其它区间运动时，其基态应不同于 1sa或 1sb；但߰又应与 1sa或 1sb有关，因为至少在电子分

别靠近两个核时的特殊情况下，߰就分别近似为 1sa 或 1sb 作为粗糙的近似，可以把߰表示为 1sa 和 1sb 线性

组合         ߰=c11sa+c21sb           (3-4) 

这种近似称为分子轨道表示为原子轨道的线性组合，简称 LCAO 近似(linear combination of atomic orbitals). 

在原子结合成分子的过程中，原子轨道一般有较大的形变．如果像(3-4)式那样仅用两个原子轨道的线

性组合来表示分子轨道廿，显然是很粗糙的．为了提高精确度，应该用大量的原子轨道的线性组合来表示

分子轨道߰：     ߰=c11sa+c21sb +c32sa+c22sb+c52pa+c62pb+…       (3-5) 

其中组合系数 c1, c2, …可由变分法得到．因这种变分法的参数是线性组合系数，故称为线性变分法，如果

每一个原子轨道都是其对应的 Schrödinger 方程的精确解，则通常假定所有这些精确解构成一个完备系．在

这个假定下，(3-5)式的展开式中应包括无限多个原子轨道，由此展开式所表示的分子轨道߰才能达到数学上

严格精确的程度．在实际应用中，一般只取有限个原子轨道的线性组合表示分子轨道߰，在这种情况下，(3-5)

a b

e 

x 

y

z
߶

R 

ra 
rb 

++

െ	

图 3.1  氢分子离子Hଶ
ା 
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式显然是一种近似——LCAO 近似． 

对于一个特定的分子轨道߰，展开式(3-5)中只有少数几个原子轨道的贡献是主要的．例如 CO 分子的一

个占据电子的成键分子轨道，主要应由碳和氧原子的 2s 和 2p 轨道组合而成，其它原子轨道，如 1s，3s，

3p，3d，4s 等轨道，对 CO 的成键贡献应很小．为了定性地讨论问题，仅用碳和氧的 2s 和 2p 轨道组合起

来，将能反映出 CO 成键的主要特征，同样，对氢分子离子Hଶ
ା，对其共价键起主要作用的是氢原子的 1s 轨

道，可以用两个氢原子的 1s 轨道线性组合(3-4)式来定性地讨论Hଶ
ା的成键问题． 

3.1.2  Hଶ
ା的线性变分处理 

令(3-1)式的 Hamilton 算符为 Ĥ，即   ܪ=െ
1
2

ଶ െ
1
ܽݎ
െ
1
ܾݎ

+
ଵ

ோ
         (3-6) 

则(3-1)式变为        ܪ߰=∈߰           (3-7) 

上式左乘߰*并对整个空间积分，得   ∈=
ట∗ுటୢ௩

 	ట∗టୢ௩
           (3-8) 

将(3-4)式代入上式（考虑到 1sa 和 1sb 均为实函数，且 c1 和 c2一般也为实数，从而߰*=߰），得 

∈=
 ሺభଵ௦ೌାమଵ௦್ሻுሺభଵ௦ೌାమଵ௦್ሻୢ௩

 	ሺభଵ௦ೌାమଵ௦್ሻమୢ௩
       (3-9) 

令        Haa=1saܪ1sadv=1sbܪ1sbdv=Hbb=(3-10)       ߙ 

Hab=1saܪ1sbdv=1sbܪ1sadv=Hba=(3-11)       ߚ 

Sab=1sa1sbdv=1sb1sadv=Sba=S        (3-12) 

Saa=(1sa)
2dv=(1sb)

2dv=Sbb=1        (3-13) 

在上面四个等式中，Haa=Hbb 是因为 a 和 b 是等价的，Hab=Hba 是因为ܪ是 Hermite 算符，Saa=Sbb=1 是因为

1sa 和 1sb 都是归一化的．把这四个等式代入到(3-9)式中，得 

∈=
భ
మఈାଶభమఉାమ

మఈ

భ
మାమ

మାଶభమௌ
        (3-14) 

按照变分原理，有         
ப∈

பభ
=
ப∈

பమ
=0 

把(3-14)式代入上式，得   (ߙെ∈)c1+(ߚ െ ܵ ∈)c2=0  (ߚ െ ܵ ∈)c1+(ߙെ∈)c2=0    (3-15) 

这个方程组是线性齐次方程组，c1和 c2 有非零解的条件是其系数行列式为零： 

ฬ
∋െߙ ߚ െ ܵ ∈

ߚ െ ܵ ∈ ∋െߙ ฬ=0        (3-16) 

这个方程称为久期方程，因其与描述行星的久期运动的方程相似而得名。 

解久期方程(3-16)式，得     ∈1=
ఈାఉ

ଵାௌ
, ∈2=

ఈିఉ

ଵିௌ
         (3-17) 

把∈1 代回到方程组(3-15)式，得     c1=c2 

对应于∈1 的分子轨道记为߰1，则由(3-4)式得 ߰1=c1(1sa+1sb) 

可由߰1 的归一化条件确定：    1=߰ଵ
ଶdv=ܿଵ

ଶ(2+2S) 

c1=
ଵ

√ଶାଶௌ
 

最后得         ߰1=
ଵ

√ଶାଶௌ
(1sa+1sb)        (3-18) 

把∈2 代入到方程组(3-15)式，用相同的方法可得 

߰2=
ଵ

√ଶିଶௌ
(1saെ1sb)        (3-19) 
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3.1.3  积分 α，β和 S 的计算 

在 H2
+的能量和波函数中含有积分 α，β 和 S，这些积分可采用椭球坐标系计算．在椭球坐标系中，变

量为ߥ，ߤ，ϕ，它们的定义是 

=ߤ
ೌ ା್
ோ

=ߥ  ∞＞ߤ≥1，
ೌ ି್
ோ

，െ1≤ν＜1  0≤ϕ＜2(3-20)    ߨ 

ra，rb，R，ϕ示于图 3.1 中，椭球坐标与直角坐标的关系为 

x=
ோ

ଶ
ඥሺ2ߤ െ 1ሻሺ1 െ 	2ሻcosϕߥ y=

ோ

ଶ
ඥሺ2ߤ െ 1ሻሺ1 െ =2ሻsinϕ zߥ

ோ

ଶ
 (3-21)  ߥߤ

椭球坐标系中的体积元为     dv=
ଵ

଼
R3(ߤଶ െ  dϕ       (3-22)ߥdߤଶ)dߥ

关于椭球坐标系的详细讨论可参阅“H.Eyring，et al., Quantum Chemistry, John Wiley,1957”．由(3-20)式可解

出         ra=
ଵ

ଶ
R(ߥ+ߤ)  rb=

ଵ

ଶ
R(ߥ－ߤ)       (3-23) 

下面利用椭球坐标系计算积分 S，α，β． 

S=1sa1sbdv=e-ra·e-rbdv=
ோయ

଼గ
+dϕ =(1+Rߥdߤe-Rm(m2-v2)d

ଵ

ଷ
R2)e-R     (3-24) 

当核间距 R=0 时，S=1；当 R=∞时，S=0；当 0<R<∞时．1>S>0．实验发现在Hଶ
ା的平衡构型下，Re=2a.u.，

由上式可得平衡构型下的      Se=0.586            (3-25) 

可见 S 表示两个轨道 1sa和 1sb的重迭程度，故 S 称为重迭积分．图 3.2 表示了两个轨道 1sa和 1sb的重

迭情况和重迭积分的大小． 

    

   R=∞        R=2 

S=0         S=0.586 

(a)         (b) 

图 3.2  原子轨道 1sa和 1sb的重迭情况 

同学们常常以为原子轨道都是相互正交的，故 S 应恒为零，这种理解是错误的，在这里应强调：只有

属于同一个原子的原子轨道才是正交的；属于不同原子的原子轨道，因其不是同一个 Hamiton 算符（是

Hermite 算符）的本征函数，故它们并不相互正交，以后我们会看到，正是不同原子的原子轨道间的重迭积

分 S，才导致了共价键的形成． 

下面计算积分 α．由(3-10)式得 

α=1saܪ1sadv=1sa[െ
1
2

ଶ െ
1
ܽݎ
െ
1
ܾݎ

+
ଵ

ோ
]1sadv=1sa[െ

1
2

ଶ െ
1
ܽݎ

]1sadv+
ଵ

ோ
1sa

2dvെ
ଵ௦ೌమ

್
dv=∈a+

ଵ

ோ
െ

ଵ௦ೌమ

್
dv(3-26) 

其中∈a 为孤立的氢原子的基态能量∈a=0.5a.u．，
ଵ

ோ
为核间排斥能，在平衡构型下，R= 2a.u．，

ଵ

ோ
=0.5a.u．，െ

2ܽݏ1
ܾݎ

为

1sa 态的电子与核 b 的吸引能，可见 α主要与粒子间的 Coulomb 作用有关，故称 α为 Coulomb 积分，可用椭

球坐标系计算
ଵ௦ೌమ

್
dv，即 

1sa 1sa 1sb 1sb 
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ଵ௦ೌమ

್
dv=

ଵ

గ

ୣషమೝೌ

್
dv=

ଶ

గோ

ୣషࡾሺഋశഌሻ

ఓିఔ

ଵ

଼
R3(ߤଶ െ =dϕߥdߤଶ)dߥ

ଵ

ோ
െ(1+

ଵ

ோ
)e-2R  (3-27) 

把上式代入到(3-26)式中，得 

α=∈a+(1+
ଵ

ோ
)e-2R         (3-28) 

在平衡构型下，Re=2a.u.，得    α0=െ0.486≈∈0         (3-29) 

即 Coulomb 积分 α与原子轨道能量∈a近似相等． 

下面计算积分 β。由(3-11)式得 β=1saܪ1sbdv=1sa[െ
1
2

ଶ െ
1
ܽݎ
െ
1
ܾݎ

+
ଵ

ோ
]1sbdv 

1sa[െ=
1
2

ଶ െ
1
ܾݎ

]1sbdv+
ଵ

ோ
1sa1sbdvെ

ଵ௦ೌଵ௦್
ೌ

dv=∈bS+
ଵ

ோ
Sെ

ଵ௦ೌଵ௦್
ೌ

dv   (3-30) 

这个积分也称为交换积分 β，但与第二章中出现的交换积分 K 完全不同．上式的第三项可用椭球坐标系计

算：   
ଵ௦ೌଵ௦್
ೌ

dv=
ଵ

గ

ୣషೝೌ⋅ୣషೝ್

ೌ
dv=

ଶ

గோ

ୣషೃഋ

ఓାఔ
⋅
ଵ

଼
R3(ߤଶ-v2)dߤdߥdϕ=(1+R)e-R    (3-31) 

把上式和(3-24)式代入到(3-30)式中，得 β=[∈b+
ଵ

ோ
+(∈bെ

2
3)R+

ଵ

ଷ
R2∈b]e

-R       (3-32) 

因为∈b 是基态氢原子 b 的能量，所以∈b=-0.5a.u.；在平衡构型下，Re=2a.u.，得 

βe=-0.406          (3-33) 

用 Se，αe，βe的值分别代替∈1 和∈2 中的 S，α，β就得到了在平衡构型下的Hଶ
ା的能量： 

∈1e=
ఈାఉ
ଵାௌ

=െ0.562a.u.     ∈2e=
ఈିఉ
ଵିௌ

=െ0.193a.u.         (3-34) 

3.1.4  Hଶ
ା的共价键 

由以上的讨论可知，∈1 和∈2 都是 R 的函数，即可把∈1

和∈2 分别写为∈1(R)和∈2(R)．当Hଶ
ା离解时, R=∞，其能量为

一个氢原子的能量െ0.5a.u.，若选取 R=∞的能量为能量零点，

则能量曲线∈1(R)和∈2(R)如图 3.3 所示，这种总能量与核间

距关系的曲线称为势能曲线，图 3.3 中的虚线为∈1(R)的实验

值． 

Hଶ
ା只有一个电子，当Hଶ

ା处于基态时，该电子应占据∈1

轨道，从图 3.3 可以看出，在平衡构型下 Re=2a.u.，按照计

算结果，Hଶ
ା的能量为െ0.562a.u.，低于Hଶ

ା离解时的能量

െ0.5a.u.，Hଶ
ା能稳定地存在，这种原子（或离子）间的结合

作用称为化学键．下面我们来考察 H2
+共价键的本质． 

按照波函数的统计解释，|߰|2 表示电子的几率密度．显然，e|߰|2表示电子的电荷密度（其中 e 为电子电

荷的绝对值）．在原子单位下，e=l，所以在原子单位下的|߰|2 即为电荷密度，由(3-18)和(3-19)式，可以写出߰1 和

߰2 两种状态的电密度表达式： 

|߰1|
2=

ଵ

ଶାଶௌ
[1sa

2+1sb
2+2(1sa)(1sb)]    |߰2|

2=
ଵ

ଶିଶௌ
[1sa

2+1sb
2െ2(1sa)(1sb)]   (3-35) 

在椭球坐标系中，令 ϕ=0，则|߰1|
2 和|߰2|

2 都是ߤ和ߥ的函数，若指定|߰1(ߥ ,ߤ)|2= c1，|߰2(ߥ ,ߤ)|2=c2，当 c1和 c2

取不同值时，便会得到一系列曲线，这种曲线称为等（电子）密度线．|߰1|
2 和|߰2|

2 的等密度线分别为图 3.4

的(a)和(b)．在核间区域，处于߰1 态的电子密度大于߰2 态的电子密度．|߰2|
2 在键轴的中垂面上 ra=rb 的值为

零，这称为节面． 

∈1 

∈2 

∈ 

R 

Re 

| 

图 3.3  Hଶ
ା的势能曲线(H+H+的能量为零) 
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(a)|߰1|

2           (b)|߰2|
2 

图 3.4  Hଶ
ା的等（电子）密度线 

假设Hଶ
ା没有成键效应，那么，Hଶ

ା的电子或者处在 1sa态，或者处在 1sb 态，且处在这两个原子轨道的几

率相等，设其电荷密度为|߰|2，则   |߰|2=
ଵ

ଶ
(1sa)

2+
ଵ

ଶ
(1sb)

2        (3-36) 

由(3-35)式和(3-36)式可以比较，在形成共价键的过程中，键轴中垂面上(ra=rb)电子密度的变化情况： 

|߰1|
2െ|߰|2=

ଶሺଵ௦ೌሻሺଵ௦್ሻିௌ൫ଵ௦ೌమାଵ௦್
మ൯

ଶሺଵାௌሻ
|
ܾݎൌܽݎ

=
ଵିௌ

ଵାௌ
(1sa)

2 

因为 0<S<1，所以在 ra=rb 的键轴中垂面上  |߰1|
2>|߰|2          (3-37) 

这说明，在形成共价键的过程中，由于原子轨道的有效重迭，致使核间区的电子电荷密度增加．其作用相

当于“电子桥”，把两个 H+拉在一起形成共价键，这就是共价键的本质，这种对共价键的理解是以静电力为

基础的。 

实际上，以能量为基础来理解共价键应更为合理．在形成共价键的过程中，因电子的分布更集中于两

个核之间，所以电子与核的引力势能的增加大于两核排斥势能的增加，以致总势能降低，而且总能量也降

低，这正如图 3.3 的∈1 曲线所示：在平衡位置 Re，总能量有最低点，从而形成稳定的共价结合．对应于∈1

的轨道߰1，称为成键轨道．图 3.3 的曲线∈1 称为吸引态曲线． 

如果Hଶ
ା的电子处在߰2 态，则电子的能量∈2 高于基态∈1 的能量，߰2 为第一激发态．容易验证，处于第

一激发态߰2 的电子，其在核间区域的电荷密度|߰2|
2 小于|߰|2．这时两个氢核 H+的静电排斥作用会大于电子

对两个氢核的吸引作用，Hଶ
ା倾向于离解，从能量的角度，由图 3.3 的∈2 能量曲线可知，两个氢核相距越远

能量∈2 越低．这是一个不稳定的状态，处在这一状态的Hଶ
ା会迅速离解为 H+H+,对应于∈2 的轨道߰2 称为反键

轨道．图 3.3 曲线∈2 称为排斥态曲线． 

总结氢分子离子Hଶ
ା的讨论，我们可以得到一些定性的结论：两个原子轨道 1sa 和 1sb的线性组合，可以

得到两个分子轨道߰1 和߰2，其中一个分子轨道的能量∈1 低于其原子轨道的能量，这个分子轨道称为成键轨

道，另一个分子轨道的能量∈2 高于其原子轨道的能量，这个分子轨道称为反键分子轨道．在基态时，电子

会占据能量低的成键轨道。 

可以把这个结论用能级图直观地表示出来．由(3-29)式可知，在平衡构型下，Coulomb 积分ߙ。近似地

等于氢原子轨道能量∈a（或∈b），所以可用ߙ表示原子轨道的能量，作为定性的直观图形表示，可忽略(3-17)

式的重选积分 S,所以成键轨道能量和反键轨道能量分别为 

ߙ=2∋，ߚ+ߙ=1∋ െ  (3-38)        ߚ

由(3-33)式可知，交换积分ߚ小于零．其能级图为图 3.5 图中的两边为原子轨道的能级	ߙ，中间为分子轨道的

能级∈1 和∈2． 

最后还须强调，这种对Hଶ
ା的处理方法，因为只用两个原子轨道的

线性组合来表示分子轨道，因而是非常粗糙的，只具有定性的意义。 
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图 3.5  Hଶ
ା能级图 
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3.2	 	分子轨道理论	

上一节讨论的是只含有一个电子的分子（离子）体系Hଶ
ା，这一节我们讨论含有多个电子的双原子分子

的常用处理方法——分子轨道法．分子轨道法采用的基本近似是：Born-Oppenheimer 近似，非相对论近似，

单电子近似，LCAO 近似． 

3.2.1  Born-Oppenheimer 近似和非相对论近似 

象对多电子原子的处理一样，分子轨道法处理含有多个电子的双原子分子和多原子分子时一般都采用

Born-Oppenheimer 近似和非相对论近似． 

分子中的原子核处在永不休止的振动状态中，由于原子核的质量比电子的质量大得多，因而核运动的

速度比电子的速度小得多．核位移所引起的势场的微小变化，迅速运动的电子总能跟得上这种变化而建立

起新的运动状态．对于研究分子的化学键问题，可以不考虑核的运动，只处理在核固定情况下电子的运动，

从而把核和电子的运动分产处理．这就是 Born-Oppenheimer 近似，在这种近似下，核的坐标是常数，即在

某一确定的分子构型下处理电子的运动．Born-Oppenheimer 近似对于一般的应用说来是足够精确的；但对

于化学反应机理的研究，用为核的振动状态对化学反应起若重要作用，所以不宜采用 Born-Oppenheimer 近

似． 

原子的价电子对分子化学键的形成起主要作用，除了非常重的原子之外，一般原子的价电子的相对论

效应并不显著，所以在分子轨道法中常忽略相对论效应，即采用非相对论近似． 

考虑含有 N 个电子的双原子分子，在 Born-Oppenheimer 近似和非相对论近似下，采用原子单位，其

Hamilton 算符和 Schrödinger 方程分别为 

=ܪ


N

i 1

െ
1
2

ଶ+


N

i 1

[െ
ܼܽ
݅ܽݎ

െ
ܼܾ
ܾ݅ݎ

]+
ଵ

ଶ 





N

i

N

ji
j1

)(
1

ଵ

ೕ
+
ೌ್
ோೌ್

     (3-39) 

 Ψ=EΨ          (3-40)ܪ

式中 Za 和 Zb分别为两个原子的原子序数，rai 和 rbi 分别为电子 i 与两个核的距离, rij 为电子 i 和电子 j 间的距

离，Rab 为两个核间的距离，Ψ为分子的总的电子波函数，E 为分子的总能量． 

除了 N=1 这种单电子双原子分子之外，其余双原子分子的 Schrödinger 方程(3-40)均不能精确求解，需

要再进一步采用单电子近似（或称为轨道近似）． 

3.2.2  单电子近似（轨道近似） 

与在多电子原子中的处理方法一样，对于双原子分子，也采用单电子近似，即忽略电子间的瞬时相互

作用，在单电子近似下，任一电子 i 的状态用一个单电子波函数(分子轨道)߰i 来描述，且有确定的轨道能量

（即单电子能量）∈i，这样，电子 i 就在其余 Nെ1 个电子的平均势场和两个原子核的势场中运动，若用 Vei

表示其余电子对电子 i 作用的平均势能算符，则电子 i 所满足的单电子 Schrödinger 方程为 

[െ
1
2

ଶ െ
ܼܽ
݅ܽݎ

െ
ܼܾ
ܾ݅ݎ

+Vei]߰i=∈i߰i       (3-41) 

其中 Vei 的函数形式取决于所采用的处理方法．当 Vei 确定之后，就可以求解方程(3-41)以得到߰i和∈i，由߰i

和∈i 可确定分子体系的电子的总波函数 Ψ和分子体系的总能量 E： 
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Ψ=
ଵ

√ே!
 ተ

߰ଵሺ1ሻߟଵሺ1ሻ ߰ଵሺ2ሻߟଵሺ2ሻ ⋯ ߰ଵሺܰሻߟଵሺܰሻ
߰ଶሺ1ሻߟଶሺ1ሻ ߰ଶሺ2ሻߟଶሺ2ሻ ⋯ ߰ଶሺܰሻߟଶሺܰሻ

⋯ ⋯ ⋯ ⋯
߰ேሺ1ሻߟேሺ1ሻ ߰ேሺ2ሻߟேሺ2ሻ ⋯ ߰ேሺܰሻߟேሺܰሻ

ተ     (3-42) 

E=


N

i 1

∈i+
ೌ್
ோೌ್

െ<
ଵ

ଶ 





N

i

N

ji
j1

)(
1

ଵ

ೕ
>       (3-43) 

式中ߟi 为电子自旋波函数，
ଵ

√ே!
为归一化因子．对于开壳层的电子组态，与多电子原子的波函数一样，有时

需要由几个 Slater 行列式(3-42)线性组合起来以表示电子的总波函数．分子总能量的表达式(3-43)表明，分子

的总能量除了各个单电子能量之和以及核间排斥能之外，还需减去电子间的总排斥能，这是因为在单电子

近似下，当解电子 i 的 Schrödinger方程得到∈i时，其中考虑了电子 j 对电子 i的作用；当解电子 j 的 Schrödinger

方程得到∈j 时，其中考虑了电子 i 对电子 j 的作用，求和项


N

i 1

∈i 中每对电子间的排斥能被计算两次，这就是

(3-43)式最后一项的由来．显然，对于多电子原子总能量的计算，只要采用了单电子近似，其总能量也须表

示成各电子轨道能量之和并减去电子间总排斥能，但有时对于多电子原子的近似处理，常用电离能的负值

来代替轨道能量，只有在这种情况下，总能量才能表示为轨道能量（即电离能的负值）之和． 

3.2.3  LCAO 近似 

分子轨道法的最后一个近似是 LCAO 近似，即分子轨道߰i 表示为原子轨道或基函数{ϕi}的线性组合： 

߰i=
j

cijϕj         (3-44) 

其中基函数 ϕi 常选为归一化的函数，但一般基函数间并不正交． 

对于线型分子或双原子分子的精确计算，ϕj 常选为 Slater 型轨道[ (2-79)式]；对于分子轨道的定性讨论，

例如上一节对于Hଶ
ା那样的讨论，ϕj 也可选为真实的原子轨道． 

3.2.4  电子的填充规则 

用分子轨道法可解出分子的一系列单电子波函数（分子轨道）和单电子能量（轨道能量）．这些轨道能

量的高低不等，可按照轨道能量的高低排成能级顺序，分子中的所有电子都要遵循某种规则来占据这些分

子轨道．对于分子的基态，电子填充分子轨道的规则，与基态原子的电子填充规则相同，即遵循能量最低

原理、Pauli 原理和 Hund 规则。 

在这三条规则中，只有 Pauli 原理是不能违反的，因为这是由电子的固有性质所决定的，一如果电子没

有遵循能量最低原理或 Hund 规则，例如能量较低的轨道未占据电子，而能量较高的轨道匣而占有电子，这

时分子所处的状态就是某种激发态． 

由分子轨道法所解出来的分子轨道数目可可以大于分子中电子的数目，这样就可以利用各种可能的占

据轨道以构成分子的基态和各种激发态的电子组态，以及电子的总波函数 Ψ．Ψ 一经确定，就可由 Ψ 计算

分子体系各种力学量的平均值，即可计算出分子基态和不同激发态的各种性质．所以，分子轨道法是研究

分子和固体电子结构的有力理论工具．特别是对于某些体系激发态的研究，因激发态存在的寿命有时很短，

实验研究常常比较困难，在这种情况下，理论计算就显得格外重要．分子轨道理论之所以能蓬勃发展，除

了计算机的发展的推动作用之外，实际科学研究的需要是一个重要因素．目前，分子轨道理论所给出的计

算结果，常能纠正由于实验误差所引起的错误结论．随着计算机的发展和普及，分子轨道理论对于研究分
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于和固体的重要作用会日益显露出来，并被化学家和实验物理学家所应用和推广． 

3.3	 	形成共价键的条件	

按照分子轨道理论，分子轨道是由原子轨道的线性组合而形成的(常略作 LCAO-MO)，基态分子中的电

子会占据其中能量较低的分子轨道 MO，从而形成共价键．但并不是任意的原子轨道 AO 间都能相互组合而

形成有效的分子轨道、形成共价键．原子轨道必须满足一定的条件才能有效地形成分子轨道和共价键．这

些条件称为成键的基本原则，共有三条：(1)能量相近原则；(2)最大重迭原则；(3)对称性匹配原则．下面我

们举例说明这三条原则的含义并加以说明． 

3.3.1  能量相近原则 

能量相近原则的含义是：只有能量相近的两个原子轨道才能有效地组成分子轨道． 

例如 LiH 分子，Li 原子的 2s 轨道能量约为െ5.4eV，1s 轨道能量约为െ64.9eV，H 原子的 1s 轨道能量

为െ13.6 eV．按照成键的能量相近原则，H 原子的 1s 轨道能量与 Li 原子的 2s 轨道能量相近，故可形成有

效的分子轨道；Li 原子的 1s 轨道与 H 原子的 1s 轨道的能量差较大，故不能形成有效的分子轨道。下面我

们来说明这一原则． 

为了不失一般性，设 ϕa和 ϕb 为不同原子的原子轨道，分子轨道母为 ϕa和 ϕb 的线性组合： 

߰=caϕa+cbϕb         (3-45) 

仿照Hଶ
ା的作法，利用线性变分法可得到 ca 和 cb 所应满足的方程组： 

ߚ)+ca(∋aെߙ) െ∈S)cb=0  (ߚ െ∈S)ca+(ߙaെ∈)cb=0     (3-46) 

其中ߚ和 S 的定义式为(3-11)和(3-12)，ߙa 和ߙb 的定义式分别为 

 ϕbdv       (3-47)ܪb=∫ϕbߙ  ϕadvܪa=∫ϕaߙ

为简化讨论，设 S=0，ߙa 和ߙb 分别为轨道 ϕa 和 ϕb 的能量，且令 

 b          (3-48)ߙ<aߙ 

由此得久期方程为      ฬ
∋െߙ ߚ
ߚ ∋െߙ

ฬ=0         (3-49) 

解此久期方程，得 

bെߙ=1∋
1
2[ඥሺߙ െ ሻଶߙ  ଶߚ4 െ(ߙaെߙb)]≡ߙbെh  ∈2=ߙa+

ଵ

ଶ
[ඥሺߙ െ ሻଶߙ  ଶߚ4 െ(ߙaെߙb)]≡ߙa+h  (3-50) 

因为	ߙa>ߙb，所以 h>0，ϕa 和 ϕb 所组合成的分子轨道的能级图为图

3.6． 

图 3.6 表明，两个能量不同的原子轨道可以形成两个分子轨道，

其中成键轨道的能量低于能量较低的原子轨道能量，反键轨道的能量

高于能量较高的原子轨道的能量． 

    把∈1 代回到(3-46)式，得 

ೌభ
್భ

=
ିଶఉ

ሺఈೌିఈ್ሻାඥሺఈೌିఈ್ሻమାସఉమ
 (3-51)  (0>ߚ)，1>

cb1>ca1       (3-52) 

成键轨道߰1 的组合系数为 ca1 和 cb1，即 

߰1=ca1ϕa+cb1ϕb      (3-53) 

߰1 主要是 ϕb的成分．如果ߙ െ 则由，ߚ>>െ2ߙ h 的定义式(3-50)得 h≈0，且
ೌభ
್భ

<<1，这时 

  bെhߙ

  b+hߙ

 bߙ

 aߙ

图 3.6  ϕa和 ϕb所形成的分子轨道的

能级图 
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߰1≈cb1ϕb         (3-54) 

	 	 	  b         (3-55)ߙ≈bെhߙ= 1∋

同理，把∈2代回到方程组(3-46)得      
್మ
ೌమ

<1          (3-56) 

反键轨道          ߰2=ca2ϕa+cb2ϕb         (3-57) 

主要是 ϕa 的成分，如果ߙ െ 则，ߚ>>െ2ߙ h≈0，
್మ
ೌమ

<<1,这时 

߰2≈ca2ϕa         (3-58) 

	 	 	  a         (3-59)ߙ≈a+hߙ= 2∋

由这些讨论可知，如果两个原子轨道能量相差很大，这两个原子轨道就不能形成有效的分子轨道：其

成键轨道实际上是原来能量较低的原子轨道，其反键轨道实际上是原来能量较高的原子轨道．只有能量相

近的原子轨道才能组合而形成有效的分子轨道，其成键效应才显著，而且能量越接近越好，这就是成键的

能量相近原则． 

让我们再回到 LiH 分子这个例子，按能量相近原则，成键轨道主要是由 H 原子的 1s 轨道和 Li 原子的

2s 轨道组合而成，为了清楚地说明成键的能量相近原则，我们给出 LiH 分子的 SCF-LCAO-MO 计算结果[参

见 B.J.Ransil，Rev. Mod. Phys. ，32，245 (1960)]LiH 分子的两个占据电子的分子轨道为 

 Li+0.01605(2s)Liെ0.00514(2pz)Li+0.00600(1s)H(1s)0.99658=ߪ1

 Liെ0.32335(2s)Liെ0.23106(2pz)Liെ0.68526(1s)H      (3-60)(1s)0.13097=ߪ2 

可见 轨道基本上是ߪ1 Li 原子的 1s 轨道；2ߪ轨道则是 LiH 的成键分子轨道，其主要成分为(2s)Li 和(1s)H，Li

原子的另外两个原子轨道(1s)Li 和(2pz)Li 的贡献较小（其中 2pz轨道的 z 方向与键轴相同．最后还应指出，一

个分子轨道是由多个原子轨道组合而形成的，能量相近原则只说明能量相近的两个原子轨道是一个分子轨

道的主要贡献而已．仅仅在非常定性的讨论时，才能粗糙地认为只是两个能量相近的原子轨道组合成分子

轨道． 

3.3.2  最大重迭原则 

在条件允许的情况下，原子轨道 ϕa 和 ϕb 应尽可能最大限度地重迭以形成有效的分子轨道．这就是最大

重迭原则． 

(3-50)式表明，ϕa 和 ϕb 所形成的成键轨道能量∈1 与െߚ有关，െߚ越大，∈1 越低，成键效应越显著．在

对Hଶ
ା的讨论中我们发现，െߚ与重迭积分 S 有关．把(3-24)式代入(3-32)式得 

െߚ=െ∈bSെ(
ଵ

ோ
െ
ଶ

ଷ
R)e-R        (3-61) 

其中第二项约为 0.1,可略去，得    െߚ≈െ∈bS=0.5S         (3-62) 

即െߚ与 S 成正比．当两个原子轨道重迭最大时，െߚ最大，成键效应也最强．由此可以说明成键的最大重迭

原则． 

当含有内层轨道和价轨道的原子形成分子时，例如 Li2 分子，其

(1s)Li 轨道的电子云分布比较靠近原子核，两个(1s)Li 轨道的重迭量会

很小，基本上不参与成键，只有(2s)Li 轨道的弥散分布才能有效重选

并对成键起主要作用．图 3.7 为 Li2分子的能级图，图中绘出了电子

的填充情况， 

图中两个(1s)Li 所形成的两个分子轨道的间距是过于夸张了，实

际上其间距很小，基本上是两个(1s) Li 原子轨道．这种基本上是原来

原子轨道的分子轨道称为非键轨道．显然前面讨论的 LiH 的 1s 轨道

也是非键轨道． 

图 3.7   Li2分子的能级图和电子填充

情况 

2s 2s 

↑↓	
↑↓	
↑↓	 ↑↓	↑↓	

↑	 ↑	

1s 1s 
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在这里可以得出一个一般性的结论：因为内层轨道不能有效重迭而对成键的贡献很小，所以在处理原

子的成键问题时，只考虑原子的价（电子）轨道就能得到分子轨道的主要特征． 

原子轨道具有方向性，例如 2pz 轨道在 z 轴方向有最大值．当这些具有方向性的原子轨道与其它原子的

原子轨道成键时，为保持在核间距固定情况下的最大重迭，两原子轨道的成键必须发生在某些特定的方向

上，由此可以解释共价键的方向性．或者说，最大重迭原则构成了共价键方向性的基础． 

图 3.8 给出了 2pz 轨道和 s 轨道的成键情况，在核间距固定的情况下，s 轨道只能在 z 方向才能与 2pz 最

大重迭． 

3.3.3  对称性匹配原则 

关于对称性问题我们将在第四章作详细讨论，在这里仅说明原子轨道具有某种对称性．例如，s 轨道是

球对称的，而且对通过球心的任一平面作反映操作，s 轨道都不变，称 s 轨道对该平面反映操作是对称的，

另外，对通过球心的任一轴作旋转操作，s 轨道也不变，称 s 轨道对该轴的旋转操作是对称的．但对于 2pz

轨道，情形将会不同：2pz轨道对绕 z 轴的旋转操作是对称的；对 xy 平面的反映操作，2pz 轨道则改变符号，

这时称 2pz 轨道对 xy 平面反映是反对称的．对称轴和对称面等统称为对称元素． 

s

 

图 3.8  共价键的方向性 

原子轨道成键的对称性匹配原则的含义是：对于通过键轴的对称元素，在相应的对称操作下，两个原

子轨道的对称性一致者能形成分子轨道． 

z

 

z

x

 

(a)          (b) 

图 3.9  原子轨道的对称性 

例如，图 3.9(a)所示的 s 轨道和 2pz 轨道，对通过键轴(z 轴)的旋转操作都是对称的，对 xy 平面(xy 面通

过 z 轴)的反映也都是对称的，所以 s 轨道与 2pz轨道在图 3.9(a)的方位上对称性一致，可以成键，图 3.9(b)

所示的 s 轨道和 2pz 轨道的对称性则不匹配，因为通过 yz 平面的反映，s 轨道是对称的，2pz 轨道是反对称

的．这种对称性不匹配的原子轨道不能组合成分子轨道，对成键毫无贡献． 

我们曾说明െβ的大小决定成键的程度，െβ大者成键效应强，െβ小者成键效应弱，当两个原子轨道的

对称性不匹配时，例如图 3.9(b)的情况，有 

β= ߶௦ܪ߶ଶdv= ߶௦ܪ߶ଶ௩భ
dv+ ߶௦ܪ߶ଶ௩భ

dv=0 

其中 v1 和 v2分别为图 3.9 (b)中两个重迭区域的体积．因为被积函数只有在重迭区域才都不为零，所以积分

只须遍及 v1和 v2，而且，两个轨道的对称性不匹配：ϕs 在 v1 和 v2 的大小和符号都相同，而 ϕ2pz在 v1 和 v2
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的大小相等符号相反，所以上式的积分恒为零． 

对称性不匹配的原子轨道决不能组合成分子轨道，这一条原则是严格的，细心的读者可能已经发现，

LiH 分子的 1σ和 2σ轨道(3-60)式中没有一点儿(2px)Li 和(2py)Li 的成分，其原因就是这两个原子轨道与(1s)H

的对称性不匹配，对称性匹配原则为在 LCAO 方法中选取原子轨道 AO 提供了方便，任一分子轨道 MO 中，

所有的原子轨道的对称性必须一致． 

3.4	 	同核双原子分子	

3.4.1  双原子分子的分子轨道的类型和符号 

双原子分子的分子轨道具有某种对称性，可按对称性将分子轨道分类．为便于定性讨论问题，设分子

轨道仅由两个原子轨道线性组合而成，其中成键轨道为 ϕa+ϕb，反键轨道为 ϕaെϕb．图 3.10 是各种原子轨

道组合成分子轨道的示意图，图中原子轨道画的是其角度分布图，分子轨道画的是其等值面图，正负号即

各轨道在不同区间的函数值符号． 

将双原子分子的分子轨道按对称性分类，可分为ߪ轨道、ߨ轨道和ߜ轨道： 

 

(a) 

 

(b) 

 

(c) 

 

(d) 

 

(e) 

图 3.10  分子轨道的图形（图中的键轴方向取为 z 轴） 

1)σ轨道 

图 3.10 (a)和(b)类型的分子轨道是以键轴为圆柱型对称的，这类分子轨道称为 s 轨道，若把键轴取为 z

轴，则能形成 σ轨道的原子轨道对为 s-s，s-px，s-dz2，px-px，px-dz2，dz2-dz2等． 

2)π轨道 
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    图 3.10 (c)、(d)、(f)类型的分子轨道有一个共同的特点，即都有一个包含键轴的节面，这种只有一个包

含键轴的节面的分子轨道称为 π轨道．若把键轴取为 z 轴，则形成 π轨道的原子轨道对可以是 px-px，px-dzx，

py-py，py-dyz，dyz-dyz，dzx-dzx等． 

3)δ轨道 

有两个包含键轴的节面的分子轨道为 δ 轨道．图 3.10 没有画出 δ 轨道．若把键轴取为 z 轴，则形成 δ

轨道的原子轨道对可以是 dxy-dxy，dx2-y2-dx2-y2等。 

若以同核双原子分子的键轴中点为对称中心，有的分子轨道对这个中心的反演是对称的，例如，σ成键

轨道以及 π反键轨道，对这些通过中心反演是对称的轨道，常标以下标 ɡ，例如 σɡ，πɡ；有些分子轨道对对

称中心反演是反对称的，例如，σ反键轨道以及 π成键轨道，则标以下标 u，如 σu，πu，有的分子轨道缺少

这种对称性，例如图 3.10 (d)所示的 π轨道，则不标以任何下标．有的分子轨道含有多个 σ轨道、多个 π轨

道等，在这种情况下，常以能量最低的轨道开始，将同类分子轨道编号，如 1σɡ，2σɡ，3σɡ，…，对于定性

的讨论分子轨道，特别是在教科书中，常用 σ1s表示由两个 1s 轨道形成的成键 σ 轨道，用 σ2s*表示由两个

2s 轨道形成的反键 σ轨道． 

双原子分子的分子轨道，除 σ轨道是非简并的以外，π轨道和 δ轨道都是二度简并的．例如，πp x和 πp y

的轨道分别是由两个 px轨道和两个 py轨道形成的： 

=ೣߨ 
ଵ

√ଶ
(pxa+pxb)  ߨ=

ଵ

√ଶ
(pya+pyb)      (3-63) 

显然这两个轨道具有相同的能量，因而是简并轨道． 

3.4.2  从 H 到 F 的原子轨道能量和基电子组态 

为了便于用成键的三原则来确定双原子分子轨道的主要成分，表 3-1 列出了从 H 到 F 的原子轨道能量

和基电子组态． 

表 3-1 表明，所有原子的 1s 轨道能量和 2s 轨道能量都相差 60eV 以上，1s 和 2p 的轨道能量相差更大．按

照能量相近原则，只有具有相同主量子数的原子轨道才能组合成分子轨道， 

表 3-1  从 H 到 F 的原子轨道能量(eV)和基电子组态 

原 子 1s 2s 2p 基电子组态 

H 

He 

Li 

Be 

B 

C 

N 

O 

F 

െ13.6 

െ24.6 

െ64.9 

െ121.0 

െ197.2 

െ293.8 

െ408.0 

െ542.6 

െ696.3 

െ5.4

െ9.4

െ14.0

െ19.5

െ25.6

െ32.4

െ10.1

െ5.7

െ10.7

െ12.9

െ15.9

െ18.6

1s1 

1s2 

1s22s1 

1s22s2 

1s22s22p1 

1s22s22p2 

1s22s22p3 

1s22s22p4 

1s22s22p5 

 

3.4.3  第一周期的同核双原子分子和离子 

第一周期原子的价轨道是 1s 轨道，第一周期的同核双原子分子或离子的轨道主要是由 1s 轨道组合而成

的．其能级图示于图 3.11． 

成键轨道上的电子称为成键电子，成键电子使体系的能量降低，对成键有正的贡献；反键轨道上的电
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子称为反键电子，反键电子使体系的能量升高，对成键有负的贡献，

为了标度化学键的强度，可定义键级 P： 

P=(∑n－∑n*)/2     (3-64) 

其中∑n 为成键电子的总数，∑n*为反键电子的总数．键级越大， 

净成键电子数越多，化学键越强，键长也就越短。 

按照分子中电子的填充原则：能量最低原理，Pauli 原理，Hund

规则，第一周期所能形成的同核双原子分子或离子的基电子组态和

键级列于表 3-2 中． 

表 3-2 表明，在这四个体系中，H2 的键级最大，化学键最强，是最稳定的分子，He2键级为零，没有净

成键电子，不能形成化学键，是不稳定的分子，通常氦的气体是以单原子状态存在的．  

表 3-2  第一周期双原子分子和离子 

分子或离子 基电子组态 键级 P 

Hଶ
ା

 

H2 

Heଶ
ା

 

He2 

1σɡ
1
 

1σɡ
2
 

1σɡ
21σu

1
 

1σɡ
21σu

2
 

1
2

 

1 

1
2

 

0 

3.4.4  第二周期的同核双原子分子 

第二周期原子的 1s 轨道是内层轨道，基本上不参与成键，可看作为组合成两个非键轨道；两个原子的

2s 轨道可以组合成一个成键轨道和一个反键轨道；两个原子的 2pz 轨道（z 轴为键轴）也可组合成两个轨道：

成键和反键轨道；两个原子的 2px和 2py轨道可分别组合成两个成键的简并π轨道和两个反键的简并π轨道，

第二周期同核双原子分子可形成 10 个分子轨道，其中 5 个是成键的，5 个是反键的． 

第二周期原子的 2s 和 2pz 轨道能量相近，对称性相匹配，它们可以互相组合，致使能级顺序和 s 型轨

道变得复杂了．关于N2分子的极小基 SCF-LCAO-MO的计算结果[B.J.Ransil, ReV. Mod. Phys. , 32, 245 (1960)]

如下： 

∈ଵఙ=െ15.722 a.u.   1σɡ=0.704(1sa+1sb)+0.008(2sa+2sb)+0.002(2pxa+2pxb) 

∈ଵఙೠ=െ15.720 a.u.   1σu=0.705(1saെ1sb)+0.020(2sa-2sb)+0.009(2pxaെ2pxb) 

∈ଶఙ=െ1.452 a.u.   2σɡ=-0.169(1sa+1sb)+0.488(2sa+2sb)+0.240(2pxa+2pxb) 

∈ଶఙೠ=െ0.731 a.u.   2σu=െ0.161(1sa-1sb)+0.741(2saെ2sb)െ0.766(2pxaെ2pxb) 

∈ଷఙ=െ0.545 a.u.   3σɡ=-0.062(1sa+1sb)+0.406(2sa+2sb)െ0.603(2pxa+2pxb) 

∈ଵగೠ=െ0.580 a.u.   1πu=െ0.625(2pxa+2pxb)   1πu=െ0.625(2pya+2pyb) 

这个计算结果表明，1σɡ和 1σu 基本上是 1s 轨道所形成的非键轨道；2ߪ和 u轨道主要是ߪ	2 2s 轨道所形成的

成、反键轨道，但混进较多 2pz 轨道成分．3ߪ轨道主要是 2pz 成键轨道，但混进较多 2s 轨道成分．1ߨ௨轨道

分别是 2px和 2py的成键轨道．图 3.12 画出了这些轨道的能级，其中虚线表明分子轨道的主要成分．为了完

整起见，图中补上了一些空轨道（没有占据电子的轨道）的能级． 

按照电子的填充原则，由能级图 3.12 可以得到 Li2，Be2，B2，C2，N2 及其离子的基电子组态．这些分

子及其部分离子的基电子组态列于表 3-3 中．其中 Be2 的成键电子数等于反键电子数，键级为零，是不稳定

分子． 

Oଶ
ା，O2 和 F2 的能级顺序略不同于图 3.12 的能级顺序，其中 的能量略低于ߪ3 ௨的能量．这些体系电ߨ1

图 3.11  第一周期双原子分子轨道能级

图． 

1s 1s 

1σɡ 

1σu 
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子的填充顺序是先占据 轨道，然后再占据ߪ3 ௨轨道．表ߨ1 3-3 列出了这三个体系的基电子组态． 

 

 

图 3.12  从 Li2到的 N2能级图 

表 3-3  第二周期同核双原子分子和离子 

分子或离子 基电子组态 键级 P 

Li2 

Be2 

B2 

C2 

N2
+

 

N2 

O2
+

 

O2 

F2 

1σɡ21σu
22σɡ

2
 

1σɡ
21σu

22σɡ
22σu

2 

[Be2]1πu
11πu

1 

[Be2]1πu
21πu

2 

[Be2]1πu
21πu

23σg
1 

[Be2]1πu
21πu

23σg
2 

[Be2]3σg
21πu

21πu
21πg

1 

[Be2]3σg
21πu

21πu
21πg

11πg
1 

[Be2]3σg
21πu

21πu
21πg

21πg
2 

1 

0 

1 

2 

2.5 

3 

2.5 

2 

1 

 

按照这种分子轨道法的处理结果，O2 的最高占据轨道上各有一个未配对的电子（1ߨଵ1ߨଵ），O2 应具有

顺磁性，这早已为实验所证实．1πg为反键轨道，其上的电子具有较高的能量，这种电子应该比较容易参与

化学反应，由此可以解释 O2 较活泼的化学性质．O2 的 3σg 轨道上的两个电子形成 σ键，1πu
21πg

1 和 1πu
21πg1

可看成是两个三电子 π键，可以用成键示意图 3.13 来表示双原子分子的成键情况，其中(a)为 O2 分子的成

键情况，(b) 为 N2 分子的成键情况．图中圆点表示价电子，水平线上的电子表示 σ键电子，竖线和斜线上

的电子分别表示 πx和 πy键电子，其余电子为孤对电子． 

O O N N

 

(a)    (b) 

图 3.13  O2和 N2的成键示意图 

 ௨ߨ௨ 1ߨ1

 ߨ 1ߨ1

 ߪ3

 ௨ߪ3

2pz 

2px 

2py 

2px 

2py 2pz 

2s 2s 
 ௨ߪ2

 ߪ2

 ߪ1

 ௨ 1s 1sߪ1
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3.5	 	异核双原子分子	

3.5.1  异核分子轨道的形成和键矩 

异核双原子分子的分子轨道可近似地看成是仅由两个能量相近、对称性匹配的两个原子轨道线性组合

而成：           ψ=caϕa+cbϕb            (3-65) 

如果两原子轨道的能量满足∈a>∈b，则由(3-52)式可知，成键轨道的组合系数为

cb1>ca1；由(3-57)式可知，反键轨道的系数为 cb2<ca2，即成键轨道主要成分是能

量较低的原子轨道，反键轨道主要成分是能量较高的原子轨道，例如，CO 的成

键 π 轨道(1π)的界面图为图 3.14 所示，因为∈C2p>∈O2p，所以该轨道主要成分是

(2p)O．这说明异核双原子分子轨道，对于中心反演不再具有对称性，分子轨道

的符号 s，p 等不再需要下标 ɡ和 u 了。由此可知，电荷密度也不再具有中心对

称性，从而形成了键的极性，称为极性键。键的极性用键的偶极矩（简称键矩）

来量度． 

假定异核双原子分子只有一个成键轨道 ψ，且 ψ=caϕa+cbϕb，ψ 上占有两个电子，电量为 2e，设 ψ 和

ϕa，ϕb 都是归一化的，即    |ψ|2dv=ca
2+cb

2+2cacbS=1          (3-66) 

为简化讨论，令重迭积分 S=0，得    ca
2+cb

2=1            (3-67) 

以上两式表明，ca
2 近似表示 ψ上的电子处在 ϕa上的几率，cb

2 为 ψ上的电子处在 ϕb 的几率，这就把分布在

整个分子上的电子分为两部分，一部分以几率 ca
2分布在原子 A 上，另一部分以几率 cb

2分布在原子 B 上．ψ

轨道上的两个电子属于原子 A 的是 2eca
2，属于原子 B 的是 2ecb

2。 

设异核双原子分子的键长为 R，坐标原点取在键的中点，而且设 ψ 上的两个电子是分别由两个原子提

供的，由这些数据就可计算键矩ߤ ߤ=
i

zi qi=
ோ

ଶ
(eെ2eca

2)െ
ܴ
2(eെ2ecb

2)=[cb
2െca

2]eR     (3-68) 

其中 zi 为带电粒子的坐标，核 A 的坐标为
ோ

ଶ
，带正电荷为 e，其上的电子数为-2eca

2；核 B 的坐标为െ
ܴ
2，其

上的电子数为 2ecb
2，核 B 所带正电荷也是 e． 

3.5.2  异核双原子分子的成键情况举例 

对于异核双原子分子 AB，如果原子 A 和 B 的原子序数相差不大，例如 CO，NO，CN 等分子，这时由

于其相应的原子轨道的能量相差也不大，按能量相近原则，其相应的原子轨道仍能组成分子轨道，所以其

分子轨道与同核双原子分子的分子轨道相类似．图 3.15 是这类异核双原子分子的分子轨道能级图． 

有了图 3.15 就可以讨论这类分子的电子填充情况．CO 有 14 个电子，其基电子组态为 

CO:1σ22σ23σ24σ21π45σ2 或写为 CO:KK3σ24σ21π45σ2 

NO 有 15 个电子，CN 有 13 个电子，其基电子组态分别为 

NO:KK3σ24σ21π45σ22π1 

CN:KK3σ24σ21π45σ1 

由图 3.15 和 CO 的基电子组态可知，CO 有一个 σ 键和两个 π 键．其成键示意图如图 3.16．其中一个 π 键

的两个电子都是由 O 原子提供的，这样的共价键称为共价配键． 

另有一类异核双原子分子，如 HF，这类分子中两原子的原子序数相差很大，其相应的原子轨道能量也

相差很大，这时两原子的相应原子轨道就不能组合成分子轨道．究竟哪些原子轨道间可有效成键，则须由

能量相近原则和对称性匹配原则确定，例如 HF 分子，H 的 1s 轨道与 F 的 2pz 轨道能量相近．对称性相匹配，

这两个原子轨道可以组合成 σ分子轨道．F 的其余原子轨道基本上保留其原来原子轨道的特征，这些轨道都

 

图 3.14  CO 1π轨道的界

面图 

C O
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是非键轨道．HF 的能级图为图 3.17．基电子组态为 

HF：1σ22σ23σ21π4 

其中 1σ，2σ和 1π均为非键轨道，只有 3σ是成键轨道，故 HF 分子中仅为 σ单键，记为 H—F． 

 

图 3.15  CN，NO，CO 等分子的能级图 

 
H    HF      F 

图 3 .17  HF 分子能级图 

3.6	 	双原子分子的光谱项	

3.6.1  双原子分子的分子轨道分类 

对于原子问题的讨论，在中心力场的近似下，我们曾指出，原子的单电子 Hamilton 算符 ݄与单电子的角

动量平方算符ܯଶ，角动量 z 分量算符ܯ௭对易，所以原子的单电子能量、角动量的大小，角动量的 z 分量，

在其共同的本征函数（原子轨道）下可同时取确定值．我们曾按表示角动量大小的量子数 l 和角动量 z 分量

的量子数 m 把原子轨道分类，例如，s 轨道、pz轨道等。 

对于分子轨道，也需要找到一些与单电子 Hamilton 算符 ĥ对易的力学量算符，并按这些力学量的各种

确定值将分子轨道分类。 

2pz 

 

图 3.16  CO 的成健示意图 
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    对于双原子分子和线性分子，单电子所经受的势场已不再是中心力场，而只具有轴对称性．在这种情

况下，量子力学可以证明， ݄不与角动量平方算符ܯଶ对易，而只与角动量 z 分量算符ܯ௭对易 

 0       (3-59)=[௭, ݄ܯ]   0≠[ଶ, ݄ܯ]

所以可按描述角动量 z 分量的磁量子数 m 将双原子分子的分子轨道分类，因为按算符对易的定理，在其共

同的本征函数（分子轨道）下，角动量 z 分量也有确定值，在这里不须证明(3-69)式，我们仅说明任一分子

轨道的角动量。分量的大小确实为确定值，就按这些确定值把分子轨道分类． 

我们曾按分子轨道的对称性把分子轨道分为 σ，π，ߜ，…等类型．按照对称性匹配原则，可组成 σ 分

子轨道的原子轨道为 s，pz，dz2等．表 1-1 表明，所有这些原子轨道的 m 都等于零，可见，所谓 σ轨道，实

际上是 m=0 的分子轨道． 

按照对称性匹配原则，可组成 π 分子轨道的原子轨道为 px，dxz，py，dyz 等，表 1-1 表明，所有这些原

子轨道都是 m=±1 的原子轨道，可见 π轨道是|m|=1 的分子轨道，同理，δ轨道是|m|=2 的分子轨道． 

这些例子说明，对于双原子分子，单电子的角动量。分量的大小确实取确定值|m|ħ，可按|m|值把分子轨

道分类，令         ߣ=|m|          (3-70) 

按 m 的数值将分子轨道分类．Λ 的数值与分子轨道的符号如表 3-4 所示。当

m≠0 时，m 表征的分子轨道与െm 表征的分子轨道具有相同的能量，类似于

πx和 πy轨道，所以当 m≠0 时，所有分子轨道都是二重简并的．只有 m=0 的

σ轨道是非简并的，具有同一ߣ值的轨道称为一个壳层． 

3.6.2  双原子分子的光谱项 

如果双原子分子有很多电子，且每个电子在确定的轨道上，因而有确定的 m 值，则每个电子的角动量

的 z 分量          Mz=mħ 

也是确定的．双原子分子的所有电子的总轨道角动量的 z 分量为各电子 Mz 的代数和： 

∑Mz=∑(mħ)≡±Λħ         (3-71) 

其中           Λ=|∑m|                                   (3-72) 

显然，Λ的值表示了所有电子的总轨道角动量的大小，所有电子的总状态可按

Λ值分类，当 Λ取不同值时，用不同的字母表示，如表 3-5 所示． 

分子中所有电子的总状态称为分子状态，以上这种分类方式是把分子状态

按总轨道角动量分类．当不考虑电子自旋时，±Λ 所对应的两种状态，其总轨道角动量 z 分量的大小相等，

方向相反，这两种状态的能量相同，故 Π，Δ等都是二重简并态。 

电子除了轨道角动量外还有自旋角动量．在双原子分子中，各电子的自旋角动量之间可有不同的相互

作用，从而产生各种可能的总自旋状态．分子状态除了用轨道角动量分类之外，还应按总自旋角动量分类，

原子中的电子在形成分子的过程中，其自旋的本性并来改变，其自旋量子数仍为 1/2,所以分子中电子的自旋

耦台规则同于原子中的规则．例如，含有两个电子的分子，因为 s1=1/2,s2=1/2，所以总自旋量子数 S=0,1．分

子中电子的总自旋状态就用 S 表示，实际上是用 2S+1 来表示分子的自旋多重度．总之，双原子分子的状态

用总轨道角动量和总自旋角动量分类，即用光谱项符号 
2S+1Λ 

来表示双原子分子的状态．其中 Λ取不同值时用表 3-5 的对应符号表示． 

3.6.3  常见电子组态的光谱项 

(1)σ1 组态 

只有一个 σ电子，所以 Λ=0=ߣ,S=s=1/2．光谱项为 2Σ． 

(2)π1 组态 

 4 3 2 1 0 ߣ 

符号 σ π ߜ ϕ ߛ 

表 3-4  分子轨道的分类

 Λ 0 1 2 3 4 

符号 Σ Π Δ Φ Γ 

表 3-5  分子状态的分类 
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Λ=1，S=1/2,光谱项为 2Π． 

(3)σlπ1 组态 

m1=0，m2=±1，Λ=1，S=0，l，谱项为 1Π，3Π． 

(4)σ2 组态 

m1=m2=0，M=0，Λ=0，两电子在同一轨道，自旋必须相反，故 S=0．谱项为 1Σ． 

(5)π4 组态 

m1=m2=െ1，m3=m4=1，故 M=0，Λ=0，这四个电子自旋必须配对，故 S=0．谱项为 1Σ． 

这两个例子说明，闭壳层组态的 M=0，S=0，对谱项无贡献，对于复杂分子，只须考虑开壳层就可以写

出正确的谱项． 

(6)π3 组态 

与多电子原子光谱项的写法相似，π3 与 π1 的谱项相同，都是 2Π． 

(7)π2 组态 

π2 光谱项的推求相对比较复杂，因为要考虑 Pauli 原理的限制．可以仿照 p2 组态原子光谱项的推求(表

2-2)，把 π2 组态的六种可能的状态列于表 3-6．对于 π2 组态，m1=±1，m2=±1，故 M=m+m2=2, 0, െ2；ms1=±1/2，

且 ms2=±l/2，故 Ms=ms1+ms2=1, 0, െ1，在不违反 Pauli 原理的情况下，只能得到三个谱项 3Σ，1Σ，1Δ． 

3.6.4  分子状态的对称性 

分子的状态用分子的电子总波函数来描述．与多电子原子相类似，分子的电子总波函数也须是反对称

的，在轨道的近似下，总波函数是 Slater 行列式或其线性组合．这种总波函数对于过键轴的平面（侧如 σxz

平面）的反映具有某种对称性． 

表 3-6  π2组态光谱项的推求 

 Ms
Ms=ms1+ms2 

m1
ms1 m2

ms2 

M  Ms=1 Ms=0 Ms=െ1

m1+m2=M

2   1α1β	   

0 1αെ1α െ1α1β 	 1αെ1β	 1βെ1β

െ2 	 	 െ1αെ1β	 	 	

光 谱 项 3Σ	 3Σ	 1Δ	 1Σ	 3Σ	

图 3.18 表明，空间一点 P(r, θ, ϕ)经 σxz 平面反映后变为 P'(r, θ, 

െϕ)．即经 σxz 反映后，r，θ不变，只是 ϕ改变了符号． 

考虑表 3-6 中 π2 组态的 3Σ 态的波函数的一个组分(1-10)，即两电

子分别占据 1π+和 1π-两个简并轨道（其中上标+、െ分别表示 m=±1），

且自旋都向上．3Σ态的(1αെ1α)组分的波函数 3Ψ(1,2)为 

3Ψ(1,2)=
ଵ

√ଶ
 ฬ
ሺ1ሻߙାሺ1ሻߨ1 ሺ2ሻߙାሺ2ሻߨ1
ሺ1ሻߙሺ1ሻିߨ1 ሺ2ሻߙሺ2ሻିߨ1

ฬ      (3-73) 

其中令       1π+=A(r, θ)eiϕ	  1π-=A(r, θ)e-iϕ          (3-74) 

得       3Ψ(1,2)=
ଵ

√ଶ
A(r1, θ1)A(r2, θ2)[e(2)ߙ(1)ߙ 

iϕ1-iϕ2െeiϕ2-iϕ1] 

经 σxz 平面的反映，可用反映操作算符ߪොxz 作用于 3Ψ(1,2)表示．于是  

ොxzߪ
3Ψ(1,2)=

ଵ

√ଶ
A(r1, θ1)A(r2, θ2)[e(2)ߙ(1)ߙ 

-iϕ1+iϕ2െe-iϕ2+iϕ1]=െ3Ψ(1,2)    (3-75) 

即 3Ψ(1,2)对平面反映是反对称的．同样可以检验 3Σ 其它两个波函数组分对平面 σxz反映也是反对称的，所

 
图 3.18  P 点经 σxz 平面的反映 
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以把这种状态记为 3Σ   

-． 
1Σ态的波函数 1Ψ(1,2)为两个 Slater 行列式的线性组合 

1Ψ(1,2)=
ଵ

√ଶ
 ฬ
ሺ1ሻߙାሺ1ሻߨ1 ሺ2ሻߙାሺ2ሻߨ1
ሺ1ሻߚሺ1ሻିߨ1 ሺ2ሻߚሺ2ሻିߨ1

ฬ െ 

ଵ

√ଶ
 ฬ
ሺ1ሻߚାሺ1ሻߨ1 ሺ2ሻߚାሺ2ሻߨ1
ሺ1ሻߙሺ1ሻିߨ1 ሺ2ሻߙሺ2ሻିߨ1

ฬ 

=
ଵ

√ଶ
A(r1, θ1)A(r2, θ2)[e[(2)ߙ(1)ߚെ(2)ߚ(1)ߙ] 

i(ϕ1-ϕ2)+ei(ϕ2-ϕ1)]     (3-76) 

显然         ߪොxz
 1Ψ(1,2)=1Ψ(1,2)         (3-77) 

即 1Σ态是对称的，记为 1Σ   

+． 
1Δ态是简并的，接表 3-6 可以写出其两个波函数 1Ψ1(1,2)和 1Ψ2(1,2)： 

1Ψ1(1,2)=
ଵ

√ଶ
 ฬ
ሺ1ሻߙାሺ1ሻߨ1 ሺ2ሻߙାሺ2ሻߨ1
ሺ1ሻߚାሺ1ሻߨ1 ሺ2ሻߚାሺ2ሻߨ1

ฬ=
ଵ

√ଶ
A(r1, θ1)A(r2, θ2)e[(2)ߙ(1)ߚെ(2)ߚ(1)ߙ]

i(ϕ1+ϕ2)   (3-78) 

1Ψ2(1,2)= =
ଵ

√ଶ
 ฬ
ሺ1ሻߙሺ1ሻିߨ1 ሺ2ሻߙሺ2ሻିߨ1
ሺ1ሻߚሺ1ሻିߨ1 ሺ2ሻߚሺ2ሻିߨ1

ฬ=
ଵ

√ଶ
‐A(r1, θ1)A(r2, θ2)e[(2)ߙ(1)ߚെ(2)ߚ(1)ߙ]

i(ϕ1+ϕ2)   (3-79) 

显然      ߪොxz
1Ψ1(1,2)=1Ψ2(1,2) ߪොxz

1Ψ2(1,2)=1Ψ1(1,2)      (3-80) 

即 1Δ的两个简并态，经过键轴的平面反映后互换，其它简并态 Π，Φ等也是这样，所以除了 Σ态以外，其

它状态 Π，Δ，Φ等，都不具有平面反映的对称性． 

对于同核双原子分子，因其分子轨道对中心反演，或者是对称的(ɡ)，或者是反对称的(u)，所以由这些

轨道所构成的分子的电子总波函数，对于中心反演也具有某种对称性，例如，电子组态 1πg
11πu

1，且两个电

子的自旋都是 α，则其总波函数为 

3Ψ(1,2)=
ଵ

√ଶ
 ฬ
ሺ1ሻߙሺ1ሻߨ1 ሺ2ሻߙሺ2ሻߨ1
ሺ1ሻߙ௨ሺ1ሻߨ1 ሺ2ሻߙ௨ሺ2ሻߨ1

ฬ=
ଵ

√ଶ
 (3-81)   [1πg(1)1πu(2)െ1πu(1)1πg(2)](2)ߙ(1)ߙ 

令中心反演操作算符为ଓ，̂则    ଓ1̂πg=1πg  ଓ1̂πu=െ1πu       (3-82) 

显然         ଓ̂3Ψ(1,2)=െ3Ψ(1,2)         (3-83) 

即 3Ψ(1,2)对中心反演是反对称的．其相应的谱项 3Σ和 3Δ则标以下标 u：3Σu，
3Δu． 

(3-81)式表明，电子的总波函数中的各项都是各单电子波面数的乘积，所以可由各占据轨道乘积的对称

性来判断总波函数的对称性，如果分子中含有奇数个 u 对称性的占据轨道，则分子的总波函数具有 u 对称

性，如果含有偶数个 u 对称性的占据轨道，则总波函数具有 ɡ对称性，或者记为 

    ɡ·ɡ=ɡ，u·u=ɡ，ɡ·u=u          (3-84) 

3.6.5  双原子分子的光谱项举例 

常见双原子分子的基电子组态和光谱项列于表 3-7 中． 

如果某一电子组态所对应的谱项不只一个，一般最高多重度的谱项的能量最低；若最高多重度的谱项

又不只一个，则通常 Λ 最大者能量最低．为要把基态谱项与激发态谱项区分开来，常在谱项前加 X 表示基

态谱项．在谱项前加 A, B, C, …依次表示多重度与基态谱项相同的能量递增的诸激发态谱项，有时也按谱项

发现的先后次序来排列．在谱项前加 a, b, c, …依次表示多重度与基态谱项不相同的诸激发态谱项． 

表 3-7  双原子分子的光谱项 

分  子 光谱项 基 电 子 组 态 

Hଶ
ା	

H2	

Heଶ
ା	

Li2	
B2	

3Σg+	

1Σg+	

3Σu+	

1Σg+	

1Σg+,3Σg‐,1Δg	

1σg1	

1σg2	

1σg21σu1	

KK2σg2	

KK2σg22σu21πu4	
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C2	
Nଶ
ା	

N2	

Oଶ
ା	

O2	
F2	

LiH	

BeH	

CH	

NH	

OH	

HF	

BeO,BN	

CN,BeF	

CO	

NO 

1Σg+	

2Σg+	

1Σg+	

2Πg	
1Σg+,3Σg‐,1Δg	
1Σg+	

1Σ		

+	

2Σ		

+	

2Π	
1Σ	+,3Σ	‐,1Δ	
2Π	
1Σ		

+	

1Σ		

+	

3Σ		

+	

1Σ		

+	

2Π 

KK2σg22σu21πu4	

KK2σg22σu21πu43σg1	

KK2σg22σu21πu43σg2	

KK2σg22σu23σg21πu41πg1	

KK2σg22σu23σg21πu41πg2	

KK2σg22σu23σg21πu41πg4	

K2σ\2	

K2σ23σ	

K2σ23σ21π1	

K2σ23σ21π2	

K2σ23σ21π3	

K2σ23σ21π4	

KK3σ24σ21π4	

KK3σ24σ21π45σ1	

KK3σ24σ21π45σ2	

KK3σ24σ21π45σ12π1 

3.7	 	价键理论及其对 H2分子的处理	

本节我们讨论化学键的另一种理论：价键理论(valence-bond theory,略作 VB)．1927 年 Heitler-London 发

表了对 H2 的价键处理方法，这种方法构成现代价键理论的基础．价键理论的基本特点是假定原子的电子结

构大部分保持在分子中，而共价键的能量与原子间的电子交换有关． 

3.7.1  海特勒-伦敦(Heitler-London)对 H2 的处理 

H2 分子的 Hamilton 算符为 ܪ=െ
1
ଵ2

ଶ െ
1
ଶ2

ଶ െ
1
1ܽݎ

െ
1
2ܾݎ

െ
1
2ܽݎ

െ
1
1ܾݎ

+
ଵ

భమ
+
ଵ

ோ
     (3-85) 

式中 1 和 2 表示两个电子，a 和 b 表示两个原子核(见图 3.19) 

令        ݄a(1)=	െ
1
ଵ2

ଶ െ
1
1ܽݎ

       (3-86) 

   ݄b(2)=	െ
1
2 ଶ

ଶ െ
1
2ܾݎ

      (3-87) 

V(1, 2)=	െ
1
2ܽݎ

െ
1
1ܾݎ

+
ଵ

భమ
+
ଵ

ோ
     (3-88) 

得     ܪ= ݄a(1)+	 ݄b(2)+V(1, 2)      (3-89) 
݄a(1)是原子 a 的电子 1 的 Hamilton 算符， ݄b(2)是原子 b 的电子 2 的

Hamilton算符，V(1，2)是两个原子间的相互作用能算符．H2的Schrödinger

方程为      ܪΨ(1,2)=EΨ(1,2)      (3-90) 

设两个氢原子的电子都处于基态，则两个电子的波函数分别为 1sa(1)和 1sb(2)，因为电子是不可区分的，

所以基态的两个电子波函数也可以分别是 1sa(2)和 1sb(1)．H2 的两个电子的波函数可写成如下形式： 

Ψ(1,2)= c11sa(1)1sb(2)+ c21sa(2)1sb(1)       (3-91) 

即采用一对电子的波函数的线性组合来表示两个电子的总波函数．把上式代入到(3-90)式，利用线性变分法

可解出 c1，c2 和 E： 

 

图 3.19  氢分子 
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图 3.20  用价键法得到的 H2 的能量曲线 

ES=2∈+
ொା

ଵାௌమ
  (3-92)  ΨS(1, 2)=

ଵ

√ଶାଶௌమ
[1sa(1)1sb(2)+1sa(2)1sb(1)] (3-93) 

EA=2∈+
ொି

ଵିௌమ
  (3-94)  ΨA(1, 2)=

ଵ

√ଶିଶௌమ
[1sa(1)1sb(2)െ1sa(2)1sb(1)] (3-95) 

式中∈为氢原子的轨道能量∈1s，S 为重迭积分   S=∫1sa1sbdv            (3-96) 

Q为两原子间的静电作用能，称为 Coulomb 积分 

Q=∫1sa(1)1sb(2)V(1,2)1sa(1)1sb(2)dv1dv2      (3-97) 

A 也称为交换积分，但不同于分子轨道法中的交换积分，A 的定义为 

A=∫1sa(1)1sb(2)V(1,2)1sa(2)1sb(1)dv1dv2      (3-98) 

下标S和A分别表示交换两电子的坐标Ψ(1,2)是对称的和反对称的． 

显然，ES 和 EA都是 H2 键长 R 的函数，图 3.20 画出了能量曲线

ES(R)和 EA(R)．两个氢原子相距无穷远时为能量零点，即令 2∈=0。

ES(R)曲线在 R0=0.87Å 处有一个最低点，ES(0.87Å)=3.16eV，这就是

按 Heitler-London 法所得到的 H2 的结合能，即 H2 的键能．实验上

测得构 H2 的键长为 R0=0.742Å，键能为 4.75eV．当 H2 处于 ΨS(1,2)

态时，H2 的能量 ES 有一极小点， H2 可以稳定存在．在分子的平衡

构型(R0)下，ES 低于 EA，ΨS(1,2)为基态，ΨA(1,2)为第一激态．EA(R)

的曲线表明，ΨA(1,2)是一个不稳定状态，在 ΨA(1,2)态下，两个氢原

子倾向于离解． 

电子的完全波函数包括电子的自旋波函数，且总的波函数对交换电子的坐标应该是反对称的．H2 的两

个电子的自旋状态有下面四种可能： α(1)α(2),β(1)β(2),α(1)β(2),β(1)α(2) 

其中前两个函数是自旋算符（ መܵ，ܯ௦）的本征函数（可参考一般量子化学教科书），且对交换两个电子的坐

标是对称的；后两个函数不是自旋算符的本征函数，可将它们线性组合起来以构成自旋算符的本征函数： 

[α(1)β(2)+β(1)α(2)]，[α(1)β(2)െβ(1)α(2)] 

这样，两个电子的自旋状态可用下面四个自旋本征函数来描述： 

α(1)α(2) (S=1, MS=1)  	
ଵ

√ଶ
[α(1)β(2)+β(1)α(2)]  (S=1, MS=0)  β(1)β(2) (S=1, MS=െ1)  (3-99) 

ଵ

√ଶ
[α(1)β(2)-β(1)α(2)]   (S=0, MS=0)       (3-100) 

其中 S 和 MS分别是两个电子的总自旋量子数和总自旋磁量子数．图 3.21 是两个电子自旋的矢量图，由这些

矢量和容易理解上式中 S 和 MS 的数值。 
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α(1)α(2)    β(1)β(2)     
ଵ

√ଶ
[α(1)β(2)+β(1)α(2)]   

ଵ

√ଶ
[α(1)β(2)-β(1)α(2)] 

图 3.21  两个电子自旋的矢量和 

显然，(3-99)式表示的自旋状态是三重态，且对交换电子的坐标是对称的；(3-100)式表示的自旋状态是

单态，且对交换电子的坐标是反对称的．为使 H2 的总的波函数包括自旋而且是反对称的，应该作如下的组

合： 

E

R

EB

EA

Re
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1Ψ(1,2)=ΨS(1,2)
ଵ

√ଶ
[α(1)β(2)-β(1)α(2)]       (3-101) 

α(1)α(2) 

3Ψ(1,2)=ΨA(1,2) 
ଵ

√ଶ
[α(1)β(2)+β(1)α(2)]      (3-102) 

β(1)β(2) 

其中 1Ψ(1,2)是基态，3Ψ(1,2)是激发态． 

3.7.2  价键理论的要点 

Heitler 和 London 的这种对 H2 的处理，可以定性地说明两个氢原子形成氢分子的原因，这种对 H2 共价

键的处理方法经 Slater 和泡令(Pauling)发展并推广到对更复杂分子的共价键处理，以致形成了化学键的价键

理论，从上面对 H2 的处理不难发现价键理论的要点：若原子 A 有一个未配对的价电子，其原子轨道为 ϕa；

另一原子 B 也有一个来配对的价电子，其原子轨道为 ϕb，当两个原子靠近时，两个电子就自旋配对而形成

共价键，成键的波函数为 1Ψ(1,2)=
ଵ

ଶ√ଵାௌమ
[ϕa(1)ϕb(2)+ϕa(2)ϕb(1)][α(1)β(2)-β(1)α(2)]      (3-103) 

即成键的波函数是一个单重态． 

根据价键理论，原子具有来成对的电子是形成共价键的先决条件．具有一个未配对电子的原子 A 和 B

可形成一个单键分子 A-B；含有两个未配对电子的原子 C 和 D，可形成双键或两个单键分子 C-D，A-C-B，

含有更多未配对电子的原子的成键情况可以此类推。 

价键理论也可以解释共价键的饱和性和方向性．因为原子未配对的电子数是一定的，所以原子形成共

价键的数目也是一定的，即共价键具有饱和性；把(3-98)式展开就会发现，重迭积分 S 越大，A 越负，H2 的

能量 ES 越低．为了有效地形成共价键，两个原子轨道须在角度分布最大的方向相互重迭，由此可解释共价

键的方向性．按照价键理论，原子中未配对的电子数即为原子价，这样就根容易得到简单分子的成键情况．例

如：HെCl，O=O，N≡N 等． 

习题	

1．试写出 H2 的 Schrödinger 方程。 

2．按分子轨道法写出 Li2 的基电子组态和电子的总波函数。 

3．用分子轨道能级图解释：N2 的键能比 N2
+ 大，而 O2 的键能比 O2

+ 小。 

4．如果分子轨道 AB 的成键轨道中的一个电子由 90%的时间在 A 的原子轨道 ϕa 上，10%的时间在 B

的原子轨道 ϕb 上，若忽略重迭积分，试求出该分子轨道。 

5．用分子轨道理论解释 N2 ，O2 和 F2 分子键长的相对顺序。 

6．B2 分子的基电子组态为 KK2ߪଶ2ߪ௨ଶ1ߨ௨ଶ，假定 ௨简并轨道上各有一个电子，且自旋相反。试写出ߨ1

这个单重态的光谱项。 

7．O2 分子的一种激发态电子组态为 

KK2ߪଶ2ߪ௨ଶ3ߪଶ1ߨ௨ଷ1ߨଷ， 

试写出该电子组态的所有光谱项。 

8. 按价键法的基态波函数验证：H2 分子的核间区的电荷密度大于未成键的两个氢原子的电荷密度之和。 

9．N 原子的各级电离能 IP 分别是 

i IP(eV) i IP(eV) 

1 14.549 5 97.887 
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2 

3 

4 

29.612 

47.438 

77.470 

6 

7 

552.063 

667.000 

N2 分子离解能的实验值是 9.902eV, 试计算 N2 分子的总能量。 

10．试证明：只要带电粒子的总电荷等于零，则体系的偶极矩与坐标原点的选择无关。 

11．设 LiH 分子的最高占据轨道为  2ߪ=c1(1s)H+c2(2s)Li 

实验上测定 Li-H 键长为 Re=1.5853Å，偶极矩为 

 ，10-29C⋅m×1.9607=ߤ

电子电荷为 e=1.6×10-19C，试确定 c1，c2。 


