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座標軸方向にロー
ブが伸びている

座標軸の二等分線
方向にローブが伸
びている

３４５
６月８日，5つのdオービタルはeg(dx2-y2,dz2)とt2g(dxy,dyz,dzx)の2つ
のグループに分けることができる．これら2つのグループに分か

れる理由を図を描いて説明せよ．
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座標軸方向にローブ
が伸びている

配位子が座標軸（●）
方向から金属に近づ
くとローブに近いので，
静電反発が生じる

八面体型六配位の場合，配位子はx, y, z軸

（●）方向から金属イオンに近づく．こ

の軸上にローブを持っているのはdz2, dx2-y2

のみ．この２つの軌道は配位子との静電

反発でエネルギー状態が高くなる．

[Co(OH2)6]2+ T2g (dxy, dyz, dxz)

Eg (dz2, dx2-y2)

dオービタル

自由原子

（イオン）
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座標軸の二等分線方向にローブが伸びている

配位子が，正四面体頂点（赤丸）の方向から金属イオンに近づくと
ローブに近いので静電反発が生じる

正四面体型四配位の場合，配位子は

x, y, z軸方向ではなく正四面体の頂

点方向（●）から近づくので，dxz, 

dyz, dxy オービタルの方がエネル

ギーが高くなる．[CoCl4]2-



5

dオービタル

自由原子（イオン）

正四面体型四配位 正八面体型六配位

T2g (dxy, dyz, dxz)

Eg (dz2, dx2-y2)
T2 (dxy, dyz, dxz)

E (dz2, dx2-y2)

z

x

y

y

x

z

d-d 遷移
d-d 遷移

d-d 遷移のエネルギー差

は可視光領域にあること

が多い．金属イオン自身

は無色であっても，遷移

金属錯体は色が着いて

いることが多い．

（縮重している）

ＥＸ
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正八面体型六配位の
遷移金属錯体の例

図１４・１３ [Ti(OH2)6]3+の水溶

液の電子吸収スペクトル

333nm1000nm

可視光領域

500nm付近の緑色の光を吸収

するので赤色に見える
Ti3+：[Ar]3d1

Ti3+の基底電子配置は3d1なの
でT2gに電子が１つ入っている．
この電子がd-d遷移を起こす．

400nm
25000/cm-1

700nm
14286/cm-1

500nm λ/nm
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授業内容
１回 元素と周期表・量子力学の起源
２回 波と粒子の二重性・シュレディンガー方程式
３回 波動関数のボルンの解釈・不確定性原理
４回 並進運動：箱の中の粒子・トンネル現象
５回 振動運動：調和振動子・回転運動：球面調和関数
６回 角運動量とスピン・水素原子の構造と原子スペクトル
７回 多電子原子の構造・典型元素と遷移元素
８回 原子価結合法と分子軌道法
９回 種々の化学結合：イオン結合・共有結合・水素結合など
10回 分子の対称性
11回 結晶構造
12回 非金属元素の化学
13回 典型元素の化学
14回 遷移元素の化学
15回 遷移金属錯体の構造・電子構造・分光特性
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１０・４ オービタル近似

多電子原子の波動関数は，すべての電子の座標の非常に

複雑な関数であるが，各電子が，“それぞれ自分の”オービタ

ルを占めていると考えることによって，この複雑な波動関数を

各電子の波動関数の積の形で近似することができる．これを

オービタル近似という．

( ) ( ) ( ) ( )LK 321321 ,,, rΨrΨrΨrrrΨ ≅

多電子原子の構造

３４５
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1０・4 オービタル近似

(b) パウリの排他原理

２個よりも多くの電子が任意に与えられた１つのオービタ

ルを占めることはできず，もし，２個の電子が１つのオー

ビタルを占めるならば，そのスピンは対になっていなくて

はならない．

すなわち，４つの量子数がすべて同じ状態を取ることは

できない．(n，l，ml)が同じであれば，スピンsが½と- ½

の対になっていなければならない．

３４５
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(c) 浸透と遮蔽

多電子原子では，2sと2p（一般にすべて

の副殻）は縮退していない．

電子は他の全ての電子からクーロン反発

を受ける．原子核からrの距離にある電子

は，半径rの球の内部にある全ての電子に

よるクーロン反発を受けるが，これは原子

核の位置にある負電荷と等価である．この

負電荷は，原子核の実効核電荷をZeから

Zeffeに引き下げる．

ZとZeffの差を遮蔽定数σという．

σ−= ZZeff

３５１

図１０・１９ 遮蔽
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遮蔽定数はs電子とp電子では異

なる．これは両者の動径分布が異

なるためである．s電子の方が同じ

殻のp電子よりも原子核の近くに

見出される確率が高いという意味

で内殻に大きく浸透している．s電

子はp電子よりも内側に存在確率

が高いので弱い遮蔽しか受けない．

浸透と遮蔽の２つの効果が組み合

わさった結果，s電子は同じ殻のp

電子よりもきつく束縛されるように

なる（つまり、ｓ電子のほうがエネ

ルギーが低い）．

3p

3s

図1０・2０

３５２
s電子の方
が同じ殻のp
電子よりも
原子核の近
くに見出され
る確率が高
いという意味
で内殻に大
きく浸透して
いる．
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浸透と遮蔽の２つの効果によって，多電子原子における副
殻のエネルギーが，一般に，

の順になるという結果がもたらされる．

元素 Z オービタル 遮蔽定数σ 有効核電荷Zeff

He 2 1s 0.3125 1.6875

C 6 1s 0.3273 5.6727

2s 2.7834 3.2166

2p 2.8642 3.1358

fdps <<<

３５３

表１０・２ 実効核電荷 σ−= ZZeff

炭素原子の場合：1s電子は原子核に強く束縛されている．1sと2s，
2pとのエネルギー差は大きい．2p電子は，2s電子よりは原子核の
束縛が強くない．したがって，各電子のエネルギーは1s<<2s<2pの
順である．
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(d)構成原理(Aufbau principle)

(1)オービタルが占有される順序は次の通りである．

1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s …

(2)電子はある与えられた副殻のオービタルのどれか１つを二

重に占める前に，まず異なるオービタルを占める．

(3)基底状態にある原子は，不対電子の数が最高になる配置

をとる．

N(Z=7):[He]2s22px
12py

12pz
1

O(Z=8):[He]2s22px
22py

12pz
1

３５３

14
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第６版図13・23 元素の

オービタルエネルギー．

カリウム付近の3dオービ

タルと4sオービタルの相対

的なエネルギーの大きさ

に注目すること．

16

赤線で囲った元素はns2npx（x=1→6)と規則的であるが，

緑線で囲った元素はndxns2（x=1→10)にはなっていない．
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1,   2,   3,   4,   5,   6,   7,   8,   9,  10, 11, 12, 13, 14, 15, 16, 17, 18

典型元素

遷移元
素

18図10・22 元素の第１イオン化エネルギー vs．原子番号プロット

元素の第１イオン化エネルギーを原子番号に対し
てプロットすると，同一周期では右に行くほどイオ
ン化エネルギーが，

(1) ほぼ単調に増大する元素群

(２)ほとんど変化しない元素群

がある．

（典型元素），

（遷移元素，ランタノイド，アクチニド）
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原子番号 元素記号 電子配置

電子はsオービタル

に順番に入る

電子はsオービタル

に順番に入る

同一周期の元素では，最外殻電子は同じである．周期表の右
へ行くほど核電荷が大きいのでイオン化エネルギーが大きくなる．

第１周期のHeから第２

周期のＬｉへ移ると，イオ
ン化エネルギーは小さく
なる．また，Ｂｅ→Ｂのよ
うに，最外殻電子がｓ電
子からp電子に変わると

ころでもイオン化エネル
ギーは小さくなる．
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原子番号 元素記号 電子配置

電子はpオービタル

に順番に入る

電子はsオービタル

に順番に入る

電子はsオービタル

に順番に入る

N(2p3)は球対称で
あり，O(2p4)よりも

第１イオン化エネル
ギーが高い．

同一周期の元素では，最外殻電子は同じである．周期表の右
へ行くほど核電荷が大きいのでイオン化エネルギーが大きくなる．
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(b)イオン化エネルギー

元素のイオン化エネルギーIは，その元素のいろいろな原子のう

ちの一つの基底状態，すなわち最低エネルギー状態から電子を

取り除くのに必要な最小のエネルギーである．

水素型原子のエネルギーは次式で表される．

水素原子では，Z = 1であるから，n = 1 のときの最低エネルギー

は，

したがって，電子を取り除くのに必要なイオン化エネルギーIは，

Hn hcR
n

Z

n

eZ
E

2222
0

2

42

32
−=−=

hεπ
μ

HhcRE −=1

HhcRI =

復習
３３８
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図１０・５ 水素原子のエネル

ギー準位 準位の位置は，プロト

ンと電子が無限遠に離れて静止

している状態を基準にした相対

的なものである．

電子が陽子（水素原子核）から無限
遠に離れたとき（全く相互作用がな
いとき）のエネルギーをゼロとする．
H→H++e－

水素原子Hのときが最もエネルギー

が低い．

イオン化エネルギー

HhcRI =

３３８
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図13・24 元素の第１イオン化エネルギー vs．原子番号プロット

N(2p3)は球対称であり，O(2p4)より

も第１イオン化エネルギーが高い．

同一周期の元素では，最外殻電子は同じ副殻の電子である．周期表の
右へ行くほど核電荷が大きいのでイオン化エネルギーが大きくなる．
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原子番号 元素記号 電子配置

電子はpオービタル

に順番に入る

電子はsオービタル

に順番に入る

P(3p3)は球対称で
あり，S(3p4)よりも

第１イオン化エネル
ギーが高い．

同一周期の元素では，最外殻電子は同じ3p電子である．周期表の右

へ行くほど核電荷が大きいのでイオン化エネルギーが大きくなる．
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図10・22 元素の第１イオン化エネルギー．原子番号に対し

てプロットしたもの．

N(2p3)は球対称であり，O(2p4)より

も第１イオン化エネルギーが高い．

P(3p3)は球対称であり，S(3p4)より

も第１イオン化エネルギーが高い．
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[Ar]3d24s1

[Ar]3d14s2

基底電子配置 Sc ： [Ar]3d14s2

図1０・2１ Scの基底状態においては，もしこの原子が[Ar]3d24s1

ではなく， [Ar]3d14s2という電子配置をとれば3dオービタル内の
強い電子-電子反発が最小になる．

３５５

3dオービタル内の強い電子-電子反発が生じる
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原子番号 元素記号 電子配置

4sオービタルが詰まっ
た後，電子はdオービ

タルに順番に入る

電子は4sオービタルに

順番に入る

例外：

d5とd10電

子配置は球
対称であり，
3d44s2や
3d94s2より

も安定にな
る．

3d遷移元素（Sc－Zn)

28

図10・22 元素の第１イオン化エネルギー．原子番号に対し

てプロットしたもの．

イオン化する際に4s電子が

放出されるので，イオン化
エネルギーがほぼ等しい．

3d遷移元素（Sc－Zn)

Znは3d104s2という閉殻構造を持つ

のでイオン化エネルギーが高い
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1,   2,   3,   4,   5,   6,   7,   8,   9,  10, 11, 12, 13, 14, 15, 16, 17, 
18

典型元素

遷移元
素
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原子番号 元素記号 電子配置

電子はpオービタル

に順番に入る



31

原子番号 元素記号 電子配置

4d遷移元素（Y－Pd)

例外：

d5とd10電

子配置は球
対称であり，
4d44s2や
4d94s2より

も安定にな
る．

5sオービタルが詰まっ
た後，電子はdオービ

タルに順番に入る

電子は4sオービタルに

順番に入る
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図10・22 元素の第１イオン化エネルギー．原子番号に対し

てプロットしたもの．

4d遷移元素（Y－Pd)

Cdは4d105s2という閉殻構造を

持つのでイオン化エネルギーが
高い
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原子番号 元素記号 電子配置

ランタニド（稀土類元素）La－Yb

例外：

ｆ7電子配置は球
対称であり，4ｆ8よ
りも安定になる．

6sオービタルが詰まっ
た後，電子は4fオービ

タルに順番に入る

34

図10・22 元素の第１イオン化エネルギー．原子番号に対し

てプロットしたもの．

ランタニド（稀土類元素）

La－Yb
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図10・22 元素の第１イオン化エネルギー．原子番号に対し

てプロットしたもの．

ランタニド

（稀土類元素）

3d遷移元素 4d遷移元

素

36



１１章 分子構造

原子価結合法
Valence Bond Theory 

VB 法

分子軌道法
Molecular Orbital Theory 

MO法

分子構造の理論

３７８

ボルン・オッペンハイマー近似

分子における電子の性質を調べるときは，原子核は静止し
ているとみなすことができる．なぜなら，原子核は電子よりずっ
と重いので，その動きは電子に比べるとゆっくりである．

原子核間距離を一定値Rであると仮定すると，例えば，水素
分子イオンH2

+の１電子波動関数を厳密に解くことができる．

rA rB

R＝一定

（仮定）

原子核A 原子核B

電子水素分子イオン H2
+

３７９



ボルン・オッペンハイマー近似

水素原子 H

原子核 １

電子 １

独立変数 １

水素分子イオン H2
+

原子核 ２

電子 １

独立変数 ３

r
rA rB

R原子核A 原子核B原子核

電子
電子

解析的に厳密に解ける 解析的に厳密に解くことは

できない．近似を用いて，

変数の数を減らさないと解

けない．

３７９

rA rB

R
原子核A 原子核B

電子

独立して自由に動く３つの粒子の運動

３体問題（多体問題）

φ電
子

z y

y

xx

R=一定であると，

rAとrBは独立ではない．

ξ =(rA+rB)/R

η =(rA-rB)/R

φ

回転楕円体座標を用いて
厳密に解くことができる．

ボルン・オッペン
ハイマー近似

厳密に解くことはできない

３７９



図１４・１ 分子のポテン
シャルエネルギー曲線

分子のポテンシャルエネルギー曲線
原子核が近づきすぎ
ると反発が大きくなる．

原子核と電子が無限に
離れたときのエネル
ギーをゼロとする．

平衡核間距離

ボルン・オッペンハイマー近似を用い

て，それぞれの原子核間距離における

シュレディンガー方程式を解いてエネ

ルギーを求めることができる．原子核

間距離に対してエネルギーをプロットし

たものを，分子のポテンシャルエネル

ギー曲線という．

電子が原子核から無限遠に離れたと

きのエネルギーをゼロとする．

平衡核間距離Reのときエネルギーが

最小値をとり，最も安定な分子を作る．

３７９

（１）原子価結合法(Valence Bond Theory, VB 法)

ハイトラー・ロンドンの水素分子の計算(1927)

スレーターやポーリングによる多電子系への拡張

VB法では，原子が孤立した状態をほぼ保ちながら，互いに相

互作用をおよぼしていると考える．それぞれの原子に局在した
波動関数の重ね合わせで化学結合を考える．

スピン対形成，σ結合とπ結合，混成などの用語が導入された．

３７９



A BB

VB法では，原子Aと原子Bにそ

れぞれ局在している電子のオー

ビタルが重なり合って結合を作

ると考える．

図１１・２ 原子価結合法による
水素分子の化学結合の説明

３８０

結合している原子核どうしを結ぶ軸の回りに円筒形の対称性を

持つ分子オービタルをσオービタルという．これは，結合軸回りの

角運動量がゼロであることを表わしている．

３８１

A BB

結合軸

図１１・３ 同一線上にある
２つのpオービタルの電子

の間のオービタルの重な
りとスピン対形成によって，
σ結合が形成される．



一方，エチレンやベンゼンのようなπ共役系分子のπ分子オービ

タルは，結合軸回りの角運動量が1であることを意味しており，原

子オービタルを軌道角運動量で区別してs，p，d，．．．と 呼ぶのと

対応している（分子オービタルの場合はギリシャ文字σ，π，．．．で

表わす）．

３８１

結合軸

pオービタル軸

図１１・４ 結合軸に垂直な軸を

持つpオービタルにある電子の

間のオービタルの重なりとスピン
対形成によってπ結合ができる．

節面

原子価結合法

１１・１ 等核二原子分子

２つの水素原子AおよびBに，それぞれ電子1と2があるとすると，
１電子波動関数をA(1)およびB(2)と書くことができる．

したがって，水素分子A-Bの波動関数はψ=A（1)B(2) と書ける．
しかし，電子に個性はないので1と2を区別することはできない．そ
こで，電子を交換した波動関数 ψ=A(2)B(1) と書くことができる．

したがって，最も優れた表し方は，これらの１次結合

ψ= A（1)B(2)±A(2)B(1)

である．これらのうち，エネルギーの低いのは“+”符号の方である．

VB法による波動関数は

ψ= A（1)B(2)+A(2)B(1)

である．
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VB法の特徴は，電子がスピン対を形成することと，それによっ

て，核間領域に電子密度の蓄積が起こることである．

zy

x

σ結合

π結合

π結合

N : 2s22px
12py

12pz
1

:N≡N:

図１１・５ 窒素分子における結合の構造．σ結合１個とπ結合２個
がある．総合的な電子密度は，結合軸の回りに円筒対称を持って
いる．同一線上にある２つのpオービタルの電子の間のオービタル

の重なりとスピン対形成によって，σ結合が形成される．

３８１

１１・２ 多原子分子

1s2py

1s

2pz

O : 2s22px
22py

12pz
1

VB法によると，水分子は直角

に折れ曲がっていることになる．

しかし，実際の結合角は105°
である．

図１１・６ 原子価結合法によるH2O分子の結合の様子を表したも
の．おのおののσ結合は，H1sオービタルとO2pオービタルの１個

が重なることによってできる．

H : 1s1
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(a)昇位

例：炭素原子 C : 2s22px
12py

1

VB法では，炭素原子は2つの結合を作るはずであるが，実際は
4つの結合を作る．これは，2s電子の1つが2pzへ昇位したと考え
れば，2s12px

12py
12pz

1となって，4つの結合を説明できる．

↑

↑

↑↑昇位

2つの結合

4つの結合

ＥＸ

↑↑

↑↓ ↑↓

↑↓ ↑↓

↑↑

↑↓

↑↓

↑↓

↑↓ ↑↓

(b)混成

(a)の説明では，３つのC2p-

H1s結合と１つのC2s-H1s結合

ができることになる．しかし，実

際には4つのC-H結合は等価で

ある．そこで，1つのC2sオービ

タルと3つのC2pオービタルから

４つの等価なsp3混成オービタ

ルが作られると考える．そして，

これらのオービタルは正四面体

の頂点方向を向いている．
図１１．７ 同じ原子上のsオー
ビタルとpオービタルが重なり
合うことによってできるsp3オー

ビタル．
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↑

↑↑ ↑昇位

↑ ↑↑ ↑

混成

4つの等価な

結合を作る

sp3混成

sp3混成軌道

2s

2p 2p

2s

メタン

ＥＸ

↑↑

↑↓

↑↓↑↓ ↑↓ ↑↓

↑

↑↑ ↑昇位

↑ ↑↑

混成 ↑

sp2混成軌道
sp2混成

2s

2p 2p

2s

エチレン

3つの等価なσ結合と
1つのπ軌道を作る
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↑↑

↑↓

↑↓

↑↓↑↓↑↓



sp2混成

図１１．１０ (a)sオービタル１個とp

オービタル２個が混成して，正三

角形の頂点に向かう３個の等価

なオービタルを形成できる．(b)混

成せずに残されたpオービタルは

この面に垂直である．

３８４

↑

↑↑ ↑昇位

↑

↑

↑

混成 ↑

sp混成軌道

2つの等価なσ結合と
2つのπ軌道を作る

sp混成

2s

2p 2p

2s

アセチレン
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↑↑

↑↓

↑↓↑↓

↑↓ ↑↓
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（２）分子軌道法(Molecular Orbital Theory)

MO法においては，電子は特定の結合に局在している

のではなく，分子全体にわたって拡がっているとして取り扱う．

分子軌道法は１電子ハミルトニアンの固有関数である分子オービ

タル関数を求め，この積によって全電子波動関数を組み立てる．こ

れに対して，原子価結合（VB)法では電子対に注目して基底関数を

組み立て，全電子波動関数をその線形結合（和および差）で表わす．

VB法（共鳴理論）における基底関数が，有機化学になじみ深い化

学構造式に類似しているところから，Paulingにより共鳴構造式と呼

ばれ，有機化学に共鳴理論が多く取り入れられるようになった． し

かし，VB法の具体的な計算はMO法よりもかなり複雑である．むし

ろ，有機電子理論の立場からは，MO法が多く利用されている．

３８５

結合性
分子軌道σ

弱めあう干渉が
生じる領域

強めあう干渉が
生じる領域

H1sオービタルの重なりか

ら作られた分子オービタル
２つの孤立した水素原子
よりも，水素分子を形成す
る方が安定である．分子
オービタルは分子全体に
広がっており，電子はどち
らかの原子に局在してい
ない．H1s

H1s
H1s

H1s

－

＋

＋ ＋

反結合性
分子軌道σ＊
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１１・３ 水素分子イオン H2
+

rA1 rB2

R原子核A 原子核B

電子1

１電子ハミルトニアンは

V
me

+∇−= 2
1

2

2

h
H ⎟⎟

⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
−+−=

Rrr

e
V

BA

111

4 110

2

πε

ボルン・オッペンハイマー近似を用いると，適当な座標系に変換す
ることによって，シュレディンガー方程式を厳密に解くことができる
が，複雑な関数となる．しかも，他の多電子系に拡張できない．

３８６

(a)原子オービタルの１次結合LCAO-MO (Linear Combination 
of Atomic Orbitals)

１個の電子が原子Aのオービタルにも，原子Bのオービタル

にも見い出すことができるとすると，全波動関数はそれらの重
ね合わせとなる．

ψ± = N (A ± B) (8)

ここで，Nは規格化定数である．

これを，AOの１次結合，すなわち，

LCAO (Linear Combination of Atomic Orbitals)-MO

という．
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MOをAOの１次結合（LCAO)で近似する（LCAO-MO)

近似法（例えば，変分法）を用いて電子のエネルギーを計算する

厳密解と比較することによって，用いた近似方法
を評価することができる

他の多電子系に，この近似方法を適用できる

３８６

( ) ( ) ( )111 BAΨ +=+ ( ) ( ) ( )111 BAΨ −=−
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図１１・１６ 水素分子イオンの

分子ポテンシャルエネルギー

曲線の計算結果と実験結果

結合オービタルψ+は

１番目のσ結合なので，1σ，

反結合オービタルψ－は

２番目のσ結合なので2σ*

と表してある．

３８８

図１１・１６ 水素分子イオンの

分子ポテンシャルエネルギー

曲線の計算結果と実験結果

反結合オービタルψ－は結合

オービタルψ+が結合性である

より，ずっと反結合性である．

ss EEEE 1HH1 −>− +−

sEE H1−−

sEE 1H−+
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図１１・２３ H1sオービタルの重なりから作られた水素分子の分

子オービタルのエネルギー準位図．水素分子のエネルギーは２
つの孤立した水素原子のエネルギーの和より低いので安定な
水素分子を形成する．

sEE 1H−+

sEE H1−−

ψ+

ψ－

01H <−+ sEE であるから，E（水素分子）＜E（水素原子）×2

基底状態：１σ2

水素分子H2が安定に

存在する理由は？

３９１

図１１・２１ (a)結合効果と(b)反結合効果．(a)結合オービタルでは

原子核は原子核間領域に集積した電子密度に引き寄せられるが，
(b)反結合オービタルでは核間領域の外側に集積した電子密度に

引き寄せられる．

原子核-電子間引力

強め合う相互作用領域

弱め合う相互作用領域



図１１・２４ Heの1sオービタルの重なりから作られたヘリウム分

子の分子オービタルのエネルギー準位図．ヘリウム分子のエネ
ルギーは２つの孤立したヘリウム原子のエネルギーの和より高
くて不安定なのでヘリウム分子を形成しない．

ss EEEE 1HH1 −>− +−

sEE H1−−

sEE 1H−+

基底状態：１σ2 ２σ∗2

ヘリウム分子He2が存

在しない理由は？
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６月１５日，学生番号，氏名

（１）ボルン・オッペンハイマー近似を簡単に説明しなさい．

（２）本日の授業についての意見，感想，苦情，改善提案などを

書いてください．


