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พันธะเคมีพันธะเคมี
(Chemical Bonding)(Chemical Bonding)

โครงการจัดตั้งภาควิชาเคมี  คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร
มหาวิทยาลัยเกษตรศาสตร วิทยาเขตกําแพงแสน

General Chemistry
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เน้ือหาหลักในบทเรียน

 พันธะเคมีชนิดตาง ๆ
 ปริมาณท่ีเกี่ยวของกับพันธะและโครงสราง

 พลังงานของพันธะเคมีและความรอนของการเกิดปฏิกิริยา
 ความยาวพันธะมุมพันธะ
 สภาพขั้วของพันธะ 

 ทฤษฎีที่ใชอธิบายพันธะโควาเลนต
 โครงสรางของลิวอิส (Lewis Structure)และทฤษฎี VSEPR
 ทฤษฎีโมเลกูลารออรบิทัล (Molecular Orbtial Theory; MO)
 ทฤษฎีพันธะวาเลนซ (Valence Bond Theory; VB) 

 ทฤษฎีที่ใชในการอธิบายพันธะโลหะ
 แรงระหวางพันธะ
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พันธะเคมี (Chemical Bonding)

พันธะเคมี คือแรงดึงดดูที่ยึดอะตอมเขาดวยกันเปนโมเลกุล
(An attractive force that holds atoms together to form molecules)

 การสรางพันธะเปนกระบวนการคายพลังงาน 
(ทําใหอะตอมมีความเสถียรเพิ่มขึ้น) 

 การทําลายพันธะเปนกระบวนการดูดพลังงาน 
 พันธะเคมีแบงออกเปนประเภทหลัก ๆ ดังนี้

1. พันธะไอออนิก (Ionic Bond)
2. พันธะโควาเลนต (Covalent Bond)
3. พันธะโลหะ (Metallic Bond)
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1. พันธะไอออนิก (Ionic Bond)

พันธะไอออนิก คอืแรงยึดเหน่ียวระหวางไอออนบวกและ
ไอออนลบ เปนพันธะที่เกิดขึ้นระหวางธาตุที่มีคา EN ตางกัน
มาก เปนผลจากแรงดึงดูดทางไฟฟา (coulombic attraction)
 อะตอม EN ต่ํา: ใหอิเล็กตรอน ไอออนบวก (โลหะ)
 อะตอม EN สูง: รับอิเล็กตรอน ไอออนลบ (อโลหะ)

 M+ (g)  +  X (g)     MX(s) + lattice energy
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2. พันธะโควาเลนต (Covalent Bond)

พันธะโควาเลนต คือแรงยึดเหน่ียวระหวางธาตุที่มีคา EN 
ใกลเคียงกัน (และ EN มีคามาก) อะตอมที่เกิดพันธะจะใช
วาเลนซอิเล็กตรอนรวมกันในการเกิดพันธะ ทําใหเสถียรข้ึน
 อะตอม EN สูง: ไมมีอะตอมใดยอมเสียอิเล็กตรอน
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3. พันธะโลหะ (Metallic Bond)

พันธะโลหะ คือแรงที่ยึดอะตอมโลหะไวดวยกันในผลึก (ระหวาง
อะตอมท่ีมีคา EN ต่ํา)
 วาเลนซอิเล็กตรอนของโลหะเคลื่อนท่ีไปในที่ตาง ๆ ไดอยางอิสระ 
 อิเล็กตรอนอิสระทําหนาที่ดึงดูดนิวเคลียสของอะตอมตาง ๆเขา

ดวยกัน
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เวเลนซอเิลก็ตรอนมาก  พันธะแข็งแรงมาก

อิเล็กตรอนอิสระ 
(วาเลนซอิเล็กตรอน)
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พลังงานพันธะ (Bond Energy) 

พลังงานพันธะ หรือ พลังงานสลายพันธะ (Bond Dissociation 
Energy, D) คือ พลังงานที่ตองใชในการสลายพันธะเคมีแตละ
พันธะในโมเลกุล (มีคาเปนบวก) เชน

    H2(g)2H(g) D(H—H) = 436 kJ/mol
 พันธะเคมีชนิดเดียวกันในโมเลกุลที่ตางกันอาจมีคาพลังงาน

สลายพันธะตางกัน เชน C-H
 CH4(g) CH3(g) + H(g) D(H-C)CH4

= 436 kJ/mol
 CH3(g) CH2(g) + H(g) D(H-C)CH3

= 368 kJ/mol
 CH2(g) CH(g) + H(g) D(H-C)CH2

= 519 kJ/mol
 CH(g)  C(g) + H(g) D(H-C)CH = 335 kJ/mol
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พลังงานพันธะเฉลี่ย (Average Bond Energy)

พลังงานพันธะเฉลี่ย เปนคาเฉลี่ยของพลังงานสลายพันธะ
สําหรับพันธะแตละชนิดในโมเลกุลตาง ๆ (เปนคาโดยประมาณ) 
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การเกิดปฏิกิริยาเคมี คือกระบวนการที่มีการทําลายพันธะเดิม
(สารตั้งตน)และสรางพันธะใหม(สารผลิตภัณฑ)

ความรอนของปฏิกิริยา (DHrxn)คือพลังงานเอนทาลปของระบบ
ที่เปลี่ยนแปลงไปในรูปความรอนเมื่อเกิดปฏิกิริยา สามารถหา
ไดจาก

 DHrxn เปนลบ ปฏิกิริยาคายพลังงาน
 DHrxn เปนบวก ตองใชพลังงานเพื่อใหเกิดปฏิกิริยา (ดูดพลังงาน)

ความรอนของปฏิกิริยา (Heat of Reaction) 

 D
productsreactants

DDHrxn

พลังงานพันธะรวม
ของผลิตภัณฑ

พลังงานพันธะรวม
ของสารตั้งตน
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การคํานวณหาคาความรอนของปฏิกิริยา

ตัวอยาง จงหาพลังงานที่เปลี่ยนแปลงของปฏิกิริยาตอไปนี้
           CH4(g) + Cl2(g)  CH3Cl (g) + HCl(g)

 (พลังงานพันธะสารตั้งตน) = 4D(C-H) + D(Cl-Cl)

 (พลังงานพันธะผลิตภัณฑ ) = D(C-Cl) + 3D(C-H) + D(Cl-H)

 DHrxn = 4D(C-H) + D(Cl-Cl) – [D(C-Cl) + 3D(C-H) + D(Cl-H)]
= (4414 + 243) – (339 + 3414 + 431) kJ/mol = –104 kJ/mol
ปฏิกิริยานี้จะคายความรอนออกมา 104 kJ/mol


products

D


reactants

D
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ความยาวพันธะ (Bond Length) 

ความยาวพันธะ คือระยะหางระหวางอะตอมคูที่
สรางพันธะ โดยเปนตําแหนงที่อะตอมทั้งสอง
ดึงดดูกันไดดีที่สุด มีพลังงานต่ําสุดหรือมี
เสถียรภาพที่สุด

 ความยาวของพันธะโควาเลนตสัมพันธกับ
พลังงานพันธะ 
 ความยาวพันธะเดี่ยว  พันธะคู  พันธะสาม
 พลังงานพันธะเดี่ยว  พันธะคู  พันธะสาม

Bond  Bond  
Length Energy
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ความยาวพันธะเฉลี่ยของโมเลกุลตางๆ
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มุมระหวางพันธะ คือมุมที่เกิดขึ้น เมื่อลาก
เสนผานพันธะ 2 พันธะมาตัดที่
นิวเคลียสของอะตอมกลาง

 โมเลกุลที่มีสูตรเคมีคลายกัน มุมพันธะอาจไมเทากัน 
 H2O = 104.5  H2S = 92

 การทํานายโครงสรางของโมเลกุลเชน มุมพันธะ จําเปนตอง
อาศัยขอมูลเกี่ยวกับอิเล็กตรอนในโมเลกุล 

มุมระหวางพันธะ (Bond Angle)

106.0

104.0
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สภาพข้ัวของพันธะ (Bond Polarity)

สภาพขั้วของพันธะ คือการอธิบายการกระจายตวัของ
อิเล็กตรอนท่ีใชในการสรางพันธะระหวางอะตอม

 สภาพข้ัวของพันธะโควาเลนตขึ้นอยูกับ คา EN ของอะตอมท้ัง
สอง ถาคา EN ของอะตอมทั้งสองตางกัน การกระจายตัวของ
อิเล็กตรอนในบริเวณระหวางอะตอมท้ังสองจะไมสม่ําเสมอ ซึ่ง
จะเรียกวาพันธะโควาเลนตแบบมีขั้ว

Xd+Yd- เมื่อ EN ของ Y  X

d+ d-

H F+ H F
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ทฤษฎทีี่ใชอธิบายพันธะโควาเลนต

1. แบบจําลองของลวิอิส (Lewis Structure)

2. ทฤษฎีโมเลกุลารออรบิทัล (Molecular Orbital, MO)

3. ทฤษฎีพันธะวาเลนซ (Valence Bond, VB)
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กฎออกเตท (Octet Rule)

 กฎออกเตท คือกฎที่อะตอมพยายามที่จะทําใหเวเลนซอิเล็กตรอน
ของตัวมันเองใหครบแปด* ซึ่งเปนสภาพที่เสถียรที่สุด 

 อะตอมที่มีวาเลนซอิเล็กตรอนครบแปด (มีการจัดเรียงอิเล็กตรอนเหมือน
แกสเฉื่อยในหมู 8A)จะมีความเสถียรมาก โดยไมสําคัญวาอิเล็กตรอน
ดังกลาวจะเปนของอะตอมเองหรือไดมากจากการใชอิเล็กตรอนรวมกับ
อะตอมอื่น(พันธะโควาเลนต)
 ใชไดดีกับธาตุใน s และ p block 
 ใชไดดีกับสารประกอบอินทรีย
 มีขอยกเวนมาก โดยเฉพาะกับอะตอม Be B และ Al

Noble Gas (8A) valence e  8 valence e = 8
* ตามกฎออกเตท H และ He จะมีวาเลนซอิเล็กตรอนครบสอง



9

17

1. แบบจําลองของลิวอิส (Lewis Structure)

 G.N. Lewis เสนอวา การสรางพันธะโควาเลนตระหวางอะตอมใน
โมเลกุลจะเปนไปตาม กฎออกเตต (Octet rule)  คือ “อะตอมใด ๆ มี
แนวโนมที่จะสรางพันธะเพื่อใหตัวมันมีวาเลนซอิเล็กตรอนครบ
แปด” เพื่อที่จะมีการจัดเรียงอิเล็กตรอนเหมือนแกสเฉื่อยในหมู 8A)ซึ่ง
ทําใหทั้งโมเลกุลมีความเสถียรมากที่สุด
 สนใจเฉพาะวาเลนซอิเล็กตรอนของแตละอะตอม

 ใชไดดีกับธาตใุน s และ p block

Carbon Hydrogen CHCH44
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โครงสรางแบบจุดอิเล็กตรอน

 การเขียนโครงสรางลิวอิสหรือโครงสรางแบบจุดอิเล็กตรอน
(Lewis’s dot structure) เปนวิธีการเขียนเพ่ือแสดงวาเลนซ
อิเล็กตรอนและการสรางพันธะโควาเลนตระหวางอะตอมใน
โมเลกุล

 โครงสรางลิวอิสของอะตอม
 ใชจุดแทนวาเลนซอิเล็กตรอน 
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โครงสรางลิวอิสของโมเลกุล

 โครงสรางลิวอิสของโมเลกุล
 พันธะโควาเลนตคือการใชอิเล็กตรอนรวมกันของสองอะตอม
 หนึ่งพันธะประกอบดวยสองอิเล็กตรอน (2 shared electrons)
 แตละพันธะแทนดวยจุด 2 จุด (:) หรือ หนึ่งเสน ()

 อิเล็กตรอนทีใ่ชในการสรางพันธะ เรียกวา bonding electron
 อิเล็กตรอนที่ไมเกี่ยวของกับการสรางพันธะเรียกวา non-bonding electron 

H

H C H
H

H

HCH

H

N  N NN
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การเขียนโครงสรางลิวอิส

1. กําหนดอะตอมกลาง(ตองการ valence electron หลายตัว) และการ
จัดเรียงอะตอมในโมเลกุล

2. นับจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนของทุกอะตอมในโมเลกุล
• ไอออนลบ: เพิ่มจํานวนอิเล็กตรอนเทากับจํานวนประจุลบของไอออน
• ไอออนบวก: ลบจํานวนอเิล็กตรอนเทากับจํานวนประจุบวกของไอออน

3. เชื่อมอะตอมดวยพันธะเดี่ยว(ระหวางอะตอมกลางกับอะตอม
ปลาย) โดยใช 2 อิเล็กตรอนในการสรางพันธะเดี่ยวแตละพันธะ

4. เติมวาเลนซอิเล็กตรอนใหกับอะตอมปลายใหครบ8 (ยกเวน H 
เทากับ 2)

5. เติมอิเล็กตรอนที่เหลือใหกับอะตอมกลาง (อาจมากกวา 8)
6. ถาจํานวนวาเลนซอิเล็กตรอนที่อะตอมกลางไมครบ 8 ใหนํา

อิเล็กตรอนที่ไมรวมพันธะ (unshared pair electron) ของอะตอม
รอบๆ มาสรางพันธะคูหรือพันธะสาม

7. จํานวนวาเลนซอิเล็กตรอนรวมตองเทากับที่ไดจากขอ 1.
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1. อะตอมกลางคือ N
2. จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอน = 5 + (7x3) = 26 อิเล็กตรอน

(จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนของ N = 5     F = 7) 
3. เขียนพันธะเดี่ยวระหวางอะตอมกลางกับอะตอมปลาย

4. เขียนอิเล็กตรอนของอะตอมปลายใหครบ 8

5. เติมอิเล็กตรอนที่เหลือใหกับอะตอมกลาง (26-24 = 2 
อิเล็กตรอน)

ตัวอยาง โครงสรางลิวอิสของ NF3

F   N   F

 F

F     N     F

F

F     N     F

F
หรือ

F   N   F

 F

F     N     F

F

F     N     F

F
หรือ หรือ

22

1. อะตอมกลางคือ C

2. จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนของ HCN  1 + 4 + 5 =10 อิเล็กตรอน

3. เขียนพันธะเดี่ยวระหวางอะตอมกลางกับอะตอมที่มีพันธะ

4. เขียนอิเล็กตรอนของอะตอมปลาย ใหครบ 8 (หรือ 2)

5. เติมอิเล็กตรอนที่เหลือใหกับอะตอมกลาง (10-10 = 0)
ยังไมเปนไปตามกฎออกเตท

6. นําอิเล็กตรอนที่ไมรวมพันธะของอะตอมรอบๆ (N)  มาสรางพันธะ
คูหรือพันธะสาม จนอะตอมกลางมีอิเล็กตรอนครบแปด

ตัวอยาง โครงสรางลิวอิสของ HCN

H   C   N

H   C   N

H  C NH   C   N HCN
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1. โมเลกุลที่มีอิเล็กตรอนเปนเลขคี่  เชน  
ClO2 มีอิเล็กตรอนรวม เทากับ 19
NO มีอิเล็กตรอนรวม เทากับ 11
NO2 มีอิเล็กตรอนรวม เทากับ 17

2. โมเลกุลที่อะตอมกลางมีอิเล็กตรอนนอยกวา 8 
BF3 B มีอิเล็กตรอนเทากับ 6
BeH2 Be มีอิเล็กตรอนเทากับ 6

3. โมเลกุลที่อะตอมกลางมีอิเล็กตรอนมากกวา 8 
PCl5 มีอิเล็กตรอน เทากับ 10
XeF4 มีอิเล็กตรอน เทากับ 12
SF4 มีอิเล็กตรอน เทากับ 10

ขอยกเวนของกฎออกเตต

 F

F   S   F

 F

24

ประจุฟอรมาล เปนความแตกตางระหวางจํานวนเวเลนซอิเลก็ตรอนของ
อะตอมเดี่ยวกับของอะตอมในโครงสรางลิวอสิ เปนการทํานายการสภาพ

ขั้วของโมเลกุลอยางคราว ๆ 
การคํานวณประจุฟอรมาลของอะตอม

 V   เวเลนซอิเล็กตรอนของอะตอมเดี่ยว
 N   เวเลนซอิเล็กตรอนที่ไมไดสรางพันธะ
 B   เวเลนซอิเล็กตรอนทั้งหมดที่สรางพันธะรอบอะตอมนั้น 

eee BNV 2
1charge formal 

ประจุฟอรมาล (Formal charge)
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ตัวอยาง จงหาประจุฟอรมาลของแตละอะตอม

 [IO3]
–

 I = 7 – 2 – ½ (6) = +2
 O = 6 – 6 – ½ (2) = -1

ประจุรวม = +2 – 1 – 1 – 1 =  -1

 [NH3CH2COO]–

OIO
O

OIO
O

+21 1

1

H   H       O

HNCC

H   H       O

+

-

วิธีลัด ดูจํานวนพันธะเปรียบเทียบกับ
จํานวนพันธะที่ควรจะมีของแตละอะตอม 
เชน N มีวาเลนซ 5 ควรมีพันธะ 3 พันธะ 
ถามีเกินจะเปนบวก ถามีไมครบจะเปนลบ

26

เรโซแนนซ (Resonance)

ในบางโมเลกุลหรือไอออน สามารถเขียนแบบจําลองของลิวอิสได
มากกวา 1 แบบ เชน CO2 และ SO2

เรียกปรากฏการณน้ีวา ปรากฏการณเรโซแนนซ โดยตองมี
การจัดเรียงลําดับของอะตอมเหมือนกันเสมอ ตางกันแตเพียง
การกระจายอิเล็กตรอนในพันธะ

OCO O = C = O O  C O
-1 +1-1+1

S

O  O

S

O  O

+1

-1

+1

-1
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เรโซแนนซ (Resonance)

โครงสรางลิวอิสของ O3

จากการทดลองพบวา ความยาวพันธะระหวาง O ทั้งสองเทากัน
แสดงวาโมเลกุล O3 ไมเกิดพันธะทั้ง 2 แบบ แตเกิดโครงสรางที่
เรียกวา โครงสรางเรโซแนนซ (Resonance structure)

O

O  O

+1

-1

O

O  O

+1

-1

O

O  O

1.278 Å1.278 Å

28

หลักในการพิจารณาวาโครงสรางใดเปนโครงสรางที่
เปนไปได มากที่สดุ มีหลักการดังนี้

1. เปนไปตามกฎออกเตตมากที่สุด
2. โครงสรางที่มีประจุฟอรมาลต่ําที่สุด
3. อะตอมท่ีมีคา EN สูงควรมีประจุฟอรมาลเปนลบ
4. อะตอมชนิดเดียวกันไมควรมีประจุฟอรมาลตรงขามกัน

โครงสราง Lewis ที่เปนไปได

N  N N N   N N N    N N

-2    +1       0          -1     +1     -1          0     +1     -2 
N3



+1     0      -1        0       0        0         -1       0     +1 

CO2
OCO    O = C = O O  C  O
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ทฤษฎีการผลักกลุมอิเล็กตรอนในวงเวเลนซ 

Valence Shell Electron Pair Repulsion(VSEPR) คือทฤษฎีท่ีใช
ทํานายรูปรางของโมเลกุลหรือไอออนท่ียึดกันดวยพันธะโควาเลนซ  
โดยโครงสรางของโมเลกุลจะขึ้นอยูกับจํานวนกลุมอิเล็กตรอนท่ีใช
สรางพันธะและอิเล็กตรอนโดดเดี่ยว 
 พิจารณาเฉพาะวาเลนซอิเล็กตรอนเทานั้น
 แบงอิเล็กตรอนออกเปนกลุมตาง ๆ (คูอิเล็กตรอน; electron pair)

 อิเลก็ตรอนสรางพันธะ 
(2, 4, 6 อิเล็กตรอน ตามชนดิของพันธะ คือ พันธะเดี่ยว, คู, สาม )

 อิเลก็ตรอนคูโดดเดี่ยว (2 อิเลก็ตรอน)
 อิเลก็ตรอนโดดเดี่ยว (1 อเิล็กตรอน)

 กลุมอิเล็กตรอนจะจัดตัวรอบอะตอมกลาง ใหหางกันมากที่สุด เพื่อให
ผลักกันนอยที่สุด และเกิดความเสถียรมากที่สุด

ไมจําเปนตองมี 
2 อิเล็กตรอน

30

การผลักกันของกลุมอิเล็กตรอน

พันธะแตละพันธะ (พันธะเดี่ยว พันธะคู หรือ พันธะสาม) นับเปน
อิเล็กตรอนสรางพันธะกลุมเดียว ดังนั้นแตละกลุมอาจมีจํานวน
อิเล็กตรอนแตกตางกัน
การผลักกันกันของกลุมอิเล็กตรอนข้ึนกับขนาดของกลุม

อิเล็กตรอน (ถากลุมอิเล็กตรอนมีขนาดใหญ จะตองการที่อยูมากจึง
สามารถผลักกลุมอิเล็กตรอนอื่นออกไปไดดี)
ขนาดของกลุมอิเล็กตรอน

คูโดดเดี่ยวพันธะสามพันธะคูพันธะเดี่ยวอิเล็กตรอนเดี่ยว
ขนาดของกลุมอิเล็กตรอนสรางพันธะจะลดลงถา EN ของอะตอม

ปลายเพ่ิมขึ้น (การผลักจะลดลง)
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การจัดตําแหนงของกลุมอิเล็กตรอน(m+n)

 กลุมอิเล็กตรอนอาจเปนอิเล็กตรอนสรางพันธะหรือไมสรางพันธะก็ได

180°

120°

109.5°

90,120°

90°

32

การทํานายรูปรางโมเลกุลโดย VSEPR

1. เขียนสูตรโครงสรางลิวอิส
2. เขียนสูตร AXmEn

 A แทนอะตอมกลาง
 X แทนพันธะรอบอะตอมกลาง 

โดย m คือ จํานวนกลุมอิเล็กตรอนที่สรางพันธะ
 E แทนกลุมอิเล็กตรอนรอบอะตอมกลางที่ไมไดสรางพันธะ

โดย n  คือ จํานวนกลุมอิเล็กตรอนที่ไมไดสรางพันธะ
3. ทํานายการจัดเรียงตําแหนงของกลุมอิเล็กตรอน (m+n)
4. พิจารณาตําแหนงของคูอิเล็กตรอนโดดเดี่ยว (ตองการพ้ืนที่มาก

ที่สุด) หรือ อิเล็กตรอนโดดเดี่ยว (ตองการพ้ืนท่ีนอยท่ีสุด)
5. ทํานายรูปรางโมเลกุลโดยดูจากการจัดตําแหนงของพันธะ
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รูปรางของโมเลกุล

 2 กลุมอิเล็กตรอน (n+m=2)
 AX2

 3 กลุมอิเล็กตรอน (n+m=3)

 AX3

 AX2E

เสนตรง

สามเหลี่ยม
แบนราบ

มุมงอ (<120°)

34

 4 กลุมอิเล็กตรอน (n+m=4)

 AX4

 AX3E

 AX2E2 มุมงอ (<109.5°)

ทรงสี่หนา

พีระมิดฐาน
สามเหลี่ยม

รูปรางของโมเลกุล
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รูปรางของโมเลกุล

 5 กลุมอิเล็กตรอน (n+m=5)

 AX5

 AX4E

 AX3E2

 AX2E3

พีระมิดคูฐาน
สามเหลี่ยม

กระดานหก

ตัวที

เสนตรง

36

รูปรางของโมเลกุล

 6 กลุมอิเล็กตรอน (n+m=6)

 AX6

 AX5E

 AX4E2

ทรงแปดหนา

พีระมิดฐาน
สี่เหลี่ยม

สี่เหลี่ยม
แบนราบ
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 CH4

 NH3

H

H    C    H

H

AX4E0

H

H    N    H
AX3E1

E

สูตรลิวอิส    สตูร AXmEn   ตําแหนงกลุม       รูปรางโมเลกุล           
   อิเล็กตรอน

ตัวอยางการทํานายรูปรางโมเลกุล

42

สภาพขั้วของโมเลกลุคอืสภาพข้ัวสุทธ(ิnet dipole)ของพันธะทุก
พันธะในโมเลกุล

 สภาพข้ัวของโมเลกุลหาไดโดยการรวมสภาพข้ัวของพันธะทุก
พันธะแบบเวคเตอร

สภาพข้ัวของโมเลกุล (Polarity of Molecule) 
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ตัวอยางสภาพข้ัวของโมเลกุล

 BCl3

 NH3

 CHCl3

 SF5

 HCN

44

2. ทฤษฎีโมเลกุลารออรบิทอล (MO Theory)

ทฤษฎีโมเลกุลารออรบิทัล (Molecular Orbital Theory) 
อธิบายการเกิดพันธะโควาเลนตโดยใชออรบิทัลของโมเลกุล

 ออรบิทัลของโมเลกุล (MO) คือที่อยูของอิเล็กตรอนใน
โมเลกุลเกิดจากการรวมออรบิทัลของอะตอม (AO) ตามวิธี
ผลรวมเชิงเสนตรง (Linear Combination of Atomic Orbital, 
LCAO)

 จํานวน MO ที่เกิดขึ้นเทากับจํานวน AO ทั้งหมด

อะตอม
AO

อะตอม
AO

โมเลกุล
MO+
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การสรางโมเลกูลารออรบิทัล

ออรบิทัลของโมเลกุลเกิดจากการซอนเหลื่อม (overlap) ของ AO 
 แบบเสริม (Bonding): เปนการรวม AO ดานทีม่ีเครื่องหมาย(สี)เหมอืนกนั 

ขนาดออรบทิัลในแนวเชื่อมอะตอมเพิ่มขึ้น เสถียรมากขึน้
 แบบทําลาย (Antibonding): เปนการรวม AO ดานที่มเีครื่องหมาย(ส)ีตางกนั 

ขนาดออรบทิัลในแนวเชื่อมอะตอมลดลง เสถียรนอยลง (พลังงานเพิ่ม)

1sA
1sB

bonding

antibonding

E
n

e
rg

y

แผนผังระดับพลังงานของโมเลกูลารออรบิทัล
(Molecular Orbital Diagram) คือแผนผังที่แสดง
ระดับพลังงานของ MO เทียบกับ AO

1sA   +    1sB Bonding

1sA  1sB Antibonding

48

ชนิดของโมเลกูลารออรบิทัล

ชนิดของ MO ขึ้นกับรูปแบบการรวมตัวของ AO
 sigma bond (,*): การซอนเหลื่อมกันแบบ 1-lobe ของ Aos 

(head-on overlap)

 pi-bond (,*): การซอนเหลื่อมกันแบบ 2-lobe ของ AOs 
(side-on overlap)

 delta-bond (d,d*): การซอนเหลื่อมกันแบบ 4-lobe ของ AOs

 antibonding

 bonding  antibonding  bonding

d bonding

 bonding
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พลังงานและการซอนเหลื่อมของ AO’s

 Pi bonding Sigma bonding

px+px

s+s py+py

ชนิดของออรบิทัล
ขึ้นกับทิศทางการซอน
เหลื่อมกันของ AO

x

y

z

53

Molecular Orbital Diagram

EE--configurationconfiguration: (2s)
2(2s*)

2 (2px)
2 (2p)

4( 2p*)
4(2px*)

2

E
 n

 e
 r

 g
 y
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การบรรจุอิเล็กตรอนใน MOs

1. สนใจเฉพาะเวเลนซอิเล็กตรอน

2. แตละ MO มีอิเล็กตรอนไดไมเกิน 2 ตัวและตองมีสปนตางกัน

3. จัดอิเล็กตรอนใสใน MO ที่มีพลังงานต่ําที่สุดกอน

4. ถา MO มีพลังงานเทากันใหจัดตามกฎของฮุนด

5. จํานวนอิเล็กตรอนใน MO เทากับผลรวมจํานวนอิเล็กตรอน
ที่มาจากอะตอมท่ีสรางพันธะ

6. การเขียนโครงแบบอิเล็กตรอนทําเชนเดียวกับของอะตอมแต
เปลี่ยนชนิดของออรบิทัลเปนแบบ , , d, *, *, d* 

55

การบรรจุอิเล็กตรอนใน MOs

 H2 molecule  He2 molecule

Antibonding

Bonding

H1s H1s

Antibonding

Bonding

He1s He1s

H2 = (1s)
2 He2 = (1s)

2(1s*)
2

Bond energy = 431 kJ/mol (จาก 2 อิเล็กตรอน)
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อันดับพันธะ(Bond Order)

 อันดับพันธะคือการทํานายความแข็งแรงของพันธะโควาเลนต 
หรือความเสถียรของโมเลกุลโดยดูจากจํานวนอิเล็กตรอนใน
BMO และ AMO
 อันดับพันธะ = ½(อิเล็กตรอนใน BMO – อิเล็กตรอนใน AMO)
 โมเลกุลที่มีอันดับพันธะสูงจะมีความเสถียรมาก

 ตัวอยาง

H2 H2
+ H2

–

อันดับพันธะ : 1 0.5 0.5

57

MO Diagram of Li2 & Be2

 Li2 (2 x 3 electrons)
 Li = 1s2 2s1

 Bond order = 1

 Be2 (2 x 4 electrons)
 Be = 1s2 2s2

 Bond order = 0 (no bond)

MO of Li2 MO of Be2

E
 n

 e
 r

 g
 y

(1s)
2(1s*)

2 (2s)
2 (1s)

2(1s*)
2 (2s)

2 (2s*)
2
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MO Diagram of N2 & O2

 O2 (คิดเฉพาะ valence electrons)

 O = 1s2 2s2 2p4

 อันดับพันธะ = 2
 มีลําดับของ MO แบบปกติ

E
 n

 e
 r

 g
 y

MO of N2 MO of O2 (2s)
2(2s*)

2(2px)
2(2p)

4(2p*)
2

 N2 (คิดเฉพาะ valence electrons)
 N = 1s2 2s2 2p3

 อันดับพันธะ = 3
 มีการสลับที่ของออรบิทัลpและ p 
 เปนขอยกเวน มี MO คลาย B2 และ C2

(2s)
2(2s*)

2 (2p)
4(2px)

2
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สมบัติทางแมเหล็กของโมเลกุล

 สารไดอะแมกเนติก(Diamagnetic)สารที่มีจํานวนอิเล็กตรอนสปนขึ้นและ
สปนลงเทากันสนามแมเหล็ก ที่กระทําตอโมเลกุลเปนศูนย

 สารพาราแมกเนติก(Paramagnetic) สารที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว ทําใหมแีรง
ดึงดูดกับสนามแมเหล็กที่กระทาํ

ออกซิเจนเหลวผานขั้วแมเหล็ก
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ทฤษฎีพันธะวาเลนซ (VB) คือทฤษฎีที่ใชอธิบายการเกิดพันธะโควา
เลนตในอะตอมโดยพิจารณาวาการซอนเหลื่อมระหวาง AO ของอะตอม
แตละคูกอใหเกิดพันธะโควาเลนต และบริเวณที่มีพันธะเคมีคือบริเวณที่
มีอิเล็กตรอนหนาแนน
 AO ที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยวเทานั้นที่สามารถสรางพันธะโควาเลนต
 เขาใจงายกวาทฤษฎี MO และสามารถอธิบาย organic molecule 

ไดดีขึ้นกวาทฤษฎีโครงสรางของลิวอิส
 การซอนเหลื่อมของ AO เปนแบบสรางพันธะ (Bonding) 

เทานั้น (พันธะแบบ ,,d)
 ไมใชออรบิทัลที่มีอิเล็กตรอนเต็มแลว (มีครบ 2 อิเล็กตรอน)ใน

การสรางพันธะ

3. ทฤษฎีพนัธะวาเลนซ (Valence Bond Theory)

61

การเกิดพันธะในทฤษฎี VB

การเกิดพันธะเน่ืองจากออรบิทัลที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว
 พิจารณาการจัดเรียงอิเล็กตรอนในอะตอม

 H  =      มีอิเล็กตรอนเดี่ยว 1 AO จะเกิด 1 พันธะ

 N  =      มีอิเล็กตรอนเดี่ยว 3 AO จะเกิด 3 พันธะ

 F   =      มีอิเล็กตรอนเดี่ยว 1 AO จะเกิด 1 พันธะ

 C  =      มีอิเล็กตรอนเดี่ยว 2 AO จะเกิดแค 2 พันธะ?

 พันธะโควาเลนตจากการซอนเหลื่อมของ AO ที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว
 H2  N2                                       

 HF

1s      2s    2px 2py 2pz

HH

HF

NN
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ไฮบริไดเซชัน (Hybridization)

 กระบวนการสรางไฮบริดออรบิทัล คือ การผสมอะตอมิก
ออรบิทัลในอะตอมเพื่อสรางออรบิทัลชุดใหมที่มีรูปรางและระดับ
พลังงานเทากัน เพื่อใหสามารถอธิบายการสรางพันธะไดดีขึ้น
 ไฮบริไดเซชันจะเกิดไดก็ตอเมื่อระดับ พลังงานของ AO มีคา

ใกลเคียงกัน
 ออรบิทัลใหม  เรียกวา  ไฮบริดออรบิทัล (Hybrid orbital) 

 มีรูปรางและระดับพลังงานเทากันแตมทีิศทางแตกตางกัน
 จํานวนไฮบริดออรบิทัล= อะตอมิกออรบิทัลเดิม

s

p

sp3

Hybridization

ออรบิทัลของอะตอม ไฮบริดออรบิทัลของอะตอม

65

ชนิดของไฮบริดออรบิทัล

 ชนิดไฮบริดออรบิทัลขึ้นกับชนิดและจํานวนของ AO ที่มาผสมกัน
 sp มี 2 ออรบทิัล (Linear)

 sp2 มี 3 ออรบทิัล (Trigonal planar)

 sp3 มี 4 ออรบทิัล (Tetrahedral)

 sp3d มี 5 ออรบทิัล (Trigonal bipyramidal)

 sp3d2 มี 6 ออรบทิัล (Octahedral)

 จํานวนพันธะที่อะตอมมีไดเทากับจํานวน AO ทั้งหมดที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว 
(ทั้งออรบิทัลปกติและไฮบริดออรบิทัล)

 ไฮบริดออรบิทัล (sp, sp2, …) สามารถเกิดพันธะซิกมาเทานั้นในขณะที่
ออรบิทัลปกติ (s,p,d …) สามารถเกิดพันธะซิกมา ไพ เดลตา ...

รูปรางของไฮบรดิ
ออรบิทัลจะตาง
จาก p ออรบิทัล
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sp ไฮบริดออรบิทัล

sp-Hybridization คือการผสมระหวาง
s-orbital และ p-orbital

 ได sp-hybrid orbital 2 ออรบิทัล
จัดเรียงกันเปนเสนตรง

 p-orbital ที่เหลืออาจเกิดพันธะ 
1 หรือ 2 พันธะ

s

px py pz

sp
Hybridization

py pz

เกิด 2-bond เกิด 2 -bond

67

sp2 ไฮบริดออรบิทัล

sp2-Hybridization คือการผสมระหวาง 
s-orbital และ 2 p-orbitals

 ได sp2-hybrid orbital รวม 3 ออรบิทัล
จัดเรียงกันเปนแบบสามเหลี่ยมระนาบ

 p-orbital ที่เหลืออาจเกิดพันธะ 

s

px py pz

sp2
Hybridization

 pz 

เกิด 3-bond เกิด 1 -bond
p-orbital
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sp3 ไฮบริดออรบิทัล

sp3-Hybridization เกิดจาก 
s-orbital และ 3 p-orbitals

 ได sp3-hybrid orbital รวม 4 ออรบิทัล
จัดเรียงกันเปนแบบทรงสี่หนา

 ไมมี p orbital เหลือใหสรางพันธะ 

s

px py pz

sp3
Hybridization

เกิด 4-bond (หรือตามจํานวน
ออรบทิัลที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว)

69

sp3d และ sp3d2 ไฮบริดออรบิทัล

ธาตุในคาบที่ 3 ขึ้นไป อาจใช d ออรบิทัลในการไฮบริดเพราะระดับ
พลังงานไมแตกตางจาก p มากนัก

 sp3d Hybridization
 5 sp3d hybrid orbitals
 จัดเรยีงเปนพีระมดิคูฐานสามเหลี่ยม

 sp3d2 Hybridization
 6 sp3d2 hybrid orbitals
 จัดเรยีงเปนทรงแปดหนา
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H

HH

ตัวอยางการสรางพันธะโดยพันธะไฮบริด

 Be (1s22s2)

 C (1s22s22p2)

2s

2px 2py 2pz

sp
Hybridization 2py 2pz Be

BeH2

H

CH3Cl

C

H

2s

2px 2py 2pz

sp3
Hybridization

Cl

Linear

Tetrahedral

71

H

 N (1s22s22p3)

 O (1s22s22p2)

NH3

H
2s

2px 2py 2pz

sp3
Hybridization

N

H2O

2s

2px 2py 2pz

sp3
Hybridization O

H

H

H

Trigonal 
Pyramidal

Bent

ตัวอยางการสรางพันธะโดยพันธะไฮบริด
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พันธะคู (Double Bond)

 พันธะคู ประกอบดวย
 พันธะ sigma () จาก hybrid orbital
 พันธะ pi () จาก p-orbital

73

พันธะคูใน H2C=CH2

 พันธะคูใน H2C=CH2 ประกอบดวย
 พันธะ sigma จาก sp-orbital ของคารบอน
 พันธะ pi จาก p-orbital ของคารบอน

+

-

+

-

+

-

+

-

+

-

+

-
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พันธะสาม (Triple Bond)

 พันธะคู ประกอบดวย
 พันธะ sigma () จาก hybrid orbital หรือ p-orbital
 พันธะ pi () 2 พันธะ จาก 2 p-orbital

 NN (3 พันธะเกิดจาก px py pz)
 HCCH (3 พันธะเกิดจาก sp px py)

+ +

+ +

- -

- -

+

-

+

-
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พันธะโลหะและแบบจําลองทะเลอิเล็กตรอน 

โลหะมีจุดหลอมเหลวสูง นําไฟฟาและความรอนไดดี รีดใหเปนแผน
บางได มีความมันวาวเม่ือขัดถูและสะทอนแสงไดดี 
สมบัติเหลานี้เปนผลจากพันธะโลหะ 
ทฤษฎีที่สามารถใชอธิบายพันธะโลหะไดแก แบบจําลองทะเล

อิเล็กตรอน และ ทฤษฎีแถบพลังงาน
1. แบบจําลองทะเลอิเล็กตรอน (Electron sea model)

นิวเคลียสซึ่งมีประจุบวกอยูท่ีจุด
แลททิซ สวนวาเลนซอิเล็กตรอน
เคลื่อนที่ไดอยางอิสระ
พันธะโลหะเกิดจากแรงดึงดูดระหวาง

อิเล็กตรอนอิสระและประจุบวก



33

77

ทฤษฎีแถบพลังงาน (Energy band theory)

การรวม AO จะไดออรบิทัลโมเลกุลแบบมีพันธะ (bonding) และออรบิทัล
โมเลกุลแบบตานพันธะ (anti-bonding) 

 เมื่อมีอะตอมมากขึ้นและจํานวนออรบิทัลโมเลกุลมากขึ้น ระดับพลังงานจะใกลชดิ
กันมากจนเหมอืนเปนแถบตอเนือ่งเรียกวาแถบพลังงาน (energy band) 

 อิเล็กตรอนอาจมีพลังงานคาตางๆไดภายในแถบ หรือเคลื่อนท่ีไปในบริเวณที่ออร
บิทัลในแถบเดียวกันซอนเหล่ือมกันเทานั้น

 โลหะนําไฟฟาไดเนื่องจากอิเล็กตรอนสามารถเคลื่อนที่ไดอยางอิสระในเนื้อโลหะ
เมื่อถูกกระตุนโดยผานแถบแถบน้ําไฟฟาหรือแถบวาเลนซที่มีทีว่างอยู

ออรบิทัล
ที่วาง

ออรบิทัลที่ถูก
บรรจุเต็มแลว

x
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 แรงระหวางโมเลกุลคือแรงยึดเหน่ียวทางไฟฟาระหวางโมเลกุล
หรือสารประกอบ
 Cohesive Force แรงยึดเหนี่ยวระหวางโมเลกุลชนิดเดียวกัน
 Adhesive Force แรงยึดเหนี่ยวระหวางโมเลกุลที่ตางกัน

 ชนิดของแรงระหวางโมเลกุล

Type of Intermolecular Forces relative strength

Ionic bonds Ions 1000

Hydrogen bonds Strong dipoles 100

Dipole-Dipole Permanent dipoles 10

London Induced dipoles 1

แรงระหวางโมเลกุล (Intermolecular Force)
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แรงแวนเดอรวาลส (van de Waals Attraction)

 แรงแวนเดอรวาลสคือแรงยึดเหน่ียวระหวางโมเลกุลแบบออน 
อาจแบงออกไดเปน
 แรงที่เกิดจากการกระทําระหวาง

โมเลกุลแบบมีขั้วซึ่งมีไดโพลแบบ
ถาวร (permanent dipole) เรียก
วา dipole-dipole interaction

 แรงที่เกิดระหวางโมเลกุลที่มีขั้วและโมเลกุลอื่นที่ไมมีขั้วแตถูก
เหนี่ยวนําใหมีขั้ว เรียกวา dipole-induced dipole interaction

 แรงระหวางโมเลกุลที่ไมมีขั้วดวยกัน เปนแรงระหวางขั้วแบบเหนี่ยว-
นํา (induced dipole) หรือขั้วแบบชั่วคราว (temporary fluctuation 
dipole) มีชื่อเรียกเฉพาะวาแรงลอนดอน (London Force)

80

 เปนแรงระหวางโมเลกุลแบบมีขั้วแตเกิดระหวางโมเลกุลซึ่ง
ประกอบดวย H และ อะตอมอื่นที่มีคา EN สูงมาก ๆ และมี
ขนาดเล็ก เชน F O หรือ N ทําใหโมเลกุลมีสภาพข้ัวสูงกวา
โมเลกุลปกติ แรงยึดเหน่ียวนีม้ีคามากกวาแรงที่เกิดจาก dipole-
dipole interaction สงผลใหสารท่ีมีพันธะไฮโดรเจนมีจุดเดือด
และจุดหลอมเหลวสูงกวาปกติ

 Boiling Point (°C) 
 H2O  100.0  HF    19.5 
 NH3 -33.3  H2S   -60.7 
 HCl   -85.1  CH4 -161.6
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พันธะไฮโดรเจน (Hydrogen bond)


