
พนัธะเคมี
(Chemical Bonding)

สาขาวชิาเคมี  คณะศิลปศาสตร์และวทิยาศาสตร์
มหาวิทยาลัยเกษตรศาสตร์ วิทยาเขตกาํแพงแสน
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เนือ้หาหลักในบทเรียน

 พนัธะเคมีชนิดตา่ง ๆ
 ปริมาณท่ีเก่ียวข้องกบัพนัธะและโครงสร้าง

• พลงังานของพนัธะเคมีและความร้อนของการเกิดปฏิกิริยา
• ความยาวพนัธะมมุพนัธะ
• สภาพขัว้ของพนัธะ 

 ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพนัธะโควาเลนต์
• โครงสร้างของลวิอิส (Lewis Structure)และทฤษฎี VSEPR
• ทฤษฎีโมเลกลูา่ร์ออร์บทิลั (Molecular Orbtial Theory; MO)
• ทฤษฎีพนัธะวาเลนซ์ (Valence Bond Theory; VB) 

 ทฤษฎีท่ีใช้ในการอธิบายพนัธะโลหะ
 แรงระหวา่งพนัธะ
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พนัธะเคมี (Chemical Bonding)

พนัธะเคมี คือแรงดงึดดูท่ียดึอะตอมเข้าด้วยกนัเป็นโมเลกลุ
(An attractive force that holds atoms together to form molecules)

• การสร้างพนัธะเป็นกระบวนการคายพลงังาน 
(ทําให้อะตอมมีความเสถียรเพิ่มขึน้) 

• การทําลายพนัธะเป็นกระบวนการดดูพลงังาน 

 พนัธะเคมีแบง่ออกเป็นประเภทหลกั ๆ ดงันี ้
1. พนัธะไอออนิก (Ionic Bond)
2. พนัธะโควาเลนต์ (Covalent Bond)
3. พนัธะโลหะ (Metallic Bond)
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1. พนัธะไอออนิก (Ionic bond)

พนัธะไอออนิก คือแรงยดึเหนียวระหวา่งไอออนบวกและ
ไอออนลบ เป็นพนัธะท่ีเกิดขึน้ระหวา่งธาตท่ีุมีคา่ EN ตา่งกนั
มาก เป็นผลจากแรงดงึดดูทางไฟฟ้า (coulombic attraction)
• อะตอม EN ตํ่า: ให้อิเลก็ตรอน → ไอออนบวก (โลหะ)
• อะตอม EN สูง: รับอิเลก็ตรอน → ไอออนลบ (อโลหะ)

 M+ (g)  +  X− (g)    → MX(s) + lattice energy

http://www.chem.ufl.edu/~chm2040/cgi-bin/image_eval.cgi?Op=display&Chapter=11&File=types&Image=c2f14.gif�
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2. พนัธะโควาเลนต์ (Covalent Bond)

พนัธะโควาเลนต์ คือแรงยดึเหน่ียวระหวา่งธาตท่ีุมีคา่ EN 
ใกล้เคียงกนั (และ EN มีคา่มาก) อะตอมท่ีเกิดพนัธะจะใช้
วาเลนซ์อิเลก็ตรอนร่วมกนัในการเกิดพนัธะทําให้เสถียรขึน้
• อะตอม EN สูง: ไมมี่อะตอมใดยอมเสียอิเลก็ตรอน
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3. พนัธะโลหะ (Metallic Bond)

พนัธะโลหะ คือแรงท่ียดึอะตอมโลหะไว้ด้วยกนัในผลกึ (ระหวา่ง
อะตอมท่ีมีคา่ EN ตํ่า)
• วาเลนซ์อิเลก็ตรอนของโลหะเคล่ือนท่ีไปในท่ีตา่ง ๆ ได้อยา่งอิสระ 
• อิเลก็ตรอนอิสระทําหน้าท่ีดงึดดูนิวเคลียสของอะตอมตา่ง ๆเข้า
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เวเลนซ์อเิลก็ตรอนมาก  พันธะแขง็แรงมาก

อเิล็กตรอนอสิระ 
(วาเลนซ์อเิล็กตรอน)
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พลังงานพนัธะ (Bond Energy) 

พลังงานพันธะ หรือ พลังงานสลายพนัธะ (Bond dissociation 
energy, D) คือ พลงังานท่ีต้องใช้ในการสลายพนัธะเคมีแตล่ะ
พนัธะในโมเลกลุ (มีคา่เป็นบวก) เชน่

    H2(g) →2H(g) D(H—H) = 436 kJ/mol
 พนัธะเคมีชนิดเดียวกนัในโมเลกลุท่ีตา่งกนัอาจมีคา่พลงังาน

สลายพนัธะตา่งกนั เช่น 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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พลังงานพนัธะเฉล่ีย (Average Bond Energy)

พลังงานพันธะเฉล่ีย เป็นคา่เฉลี่ยของพลงังานสลายพนัธะ
สําหรับพนัธะแตล่ะชนิดในโมเลกลุตา่ง ๆ (เป็นคา่โดยประมาณ) 
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การเกิดปฏกิริิยาเคมี คือกระบวนการท่ีมีการทาํลายพนัธะเดมิ
(สารตัง้ต้น)และสร้างพนัธะใหม่(สารผลิตภณัฑ์)

ความร้อนของปฏกิริิยา (∆Hrxn)คือพลงังานเอนทาลปีของระบบ
ท่ีเปลี่ยนแปลงไปในรูปความร้อนเม่ือเกิดปฏิกิริยา สามารถหา
ได้จาก

• ∆Hrxn เป็นลบ ปฏิกิริยาคายพลงังาน
• ∆Hrxn เป็นบวก ต้องใช้พลงังานเพ่ือให้เกิดปฏิกิริยา (ดดูพลงังาน)

ความร้อนของปฏกิริิยา (Heat of Reaction) 

∑∑ −=∆
productsreactants

DDHrxn

พลังงานพันธะรวม
ของผลิตภณัฑ์

พลังงานพันธะรวม
ของสารต้ังต้น
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การคาํนวณหาค่าความร้อนของปฏกิริิยา

ตวัอย่าง จงหาพลงังานท่ีเปลี่ยนแปลงของปฏิกิริยาตอ่ไปนี ้
           CH4(g) + Cl2(g) → CH3Cl (g) + HCl(g)

• (พลงังานพนัธะสารตัง้ต้น) = 4D(C-H) + D(Cl-Cl)

• (พลงังานพนัธะผลติภณัฑ์ ) = D(C-Cl) + 3D(C-H) + D(Cl-H)

 ∆Hrxn = 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
ปฏิกิริยานีจ้ะคายความร้อนออกมา 104 kJ/mol

∑
products

D

∑
reactants

D
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ความยาวพนัธะ (Bond Length) 

ความยาวพนัธะ คือระยะหา่งระหวา่งอะตอมคูท่ี่
สร้างพนัธะ โดยเป็นตําแหนง่ท่ีอะตอมทัง้สองดงึดดู
กนัได้ดีท่ีสดุ มีพลงังานต่ําสดุหรือมีเสถียรภาพท่ีสดุ

 ความยาวของพนัธะโควาเลนต์สมัพนัธ์กบั
พลงังานพนัธะ 
• ความยาวพนัธะเดี่ยว > พนัธะคู ่> พนัธะสาม
• พลงังานพนัธะเดี่ยว < พนัธะคู ่< พนัธะสาม

Bond  Bond  
Length Energy
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ความยาวพนัธะเฉล่ียของโมเลกุลต่างๆ

http://www.chem.ufl.edu/~chm2040/cgi-bin/image_eval.cgi?Op=display&Chapter=11&File=covalent&Image=c9f13.gif�
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มุมพนัธะ คือมมุท่ีเกิดขึน้ เม่ือลาก
เส้นผ่านพนัธะ 2 พนัธะมาตดัท่ี
นิวเคลียสของอะตอมกลาง

 โมเลกลุท่ีมีสตูรเคมีคล้ายกนั มมุพนัธะอาจไมเ่ทา่กนั 
• H2O = 104.5° • H2S = 92°

 การทํานายโครงสร้างของโมเลกลุเชน่ มมุพนัธะ จําเป็นต้อง
อาศยัข้อมลูเก่ียวกบัอิเลก็ตรอนในโมเลกลุ 

มุมพนัธะ

106.0°

104.0°
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สภาพขัว้ของพนัธะ (Bond Polarity)

สภาพขัว้ของพนัธะ คือการอธิบายการกระจายตวัของ
อิเลก็ตรอนท่ีใช้ในการสร้างพนัธะระหวา่งอะตอม

 สภาพขัว้ของพนัธะโควาเลนต์ขึน้อยูก่บั คา่ EN ของอะตอมทัง้
สอง ถ้าคา่ EN ของอะตอมทัง้สองตา่งกนั การกระจายตวัของ
อิเลก็ตรอนในบริเวณระหวา่งอะตอมทัง้สองจะไมส่ม่ําเสมอ ซึง่
จะเรียกวา่พนัธะโควาเลนต์แบบมีขัว้

Xδ+−Yδ- เม่ือ EN ของ Y > X

δ+ δ-

H F+ H F
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ทฤษฎีที่ใช้อธิบายพนัธะโควาเลนต์

1. แบบจาํลองของลิวอสิ (Lewis Structure)

2. ทฤษฎีโมเลกุลาร์ออร์บทิัล (Molecular Orbital, MO)

3. ทฤษฎีพนัธะวาเลนซ์ (Valence Bond, VB)
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กฎออกเตท (Octet Rule)

 กฎออกเตท อะตอมท่ีมีวาเลนซ์อิเลก็ตรอนครบแปด* (มีการ
จดัเรียงอิเลก็ตรอนเหมือนแก๊สเฉ่ือยในหมู่ 8A)จะมีความเสถียร
มาก โดยไม่สําคญัว่าอิเล็กตรอนดงักล่าวจะเป็นของอะตอมเองหรือ
ไดม้ากจากการใชอิ้เล็กตรอนร่วมกบัอะตอมอืน่(พนัธะโควาเลนต์)
• ใช้ได้ดีกบัธาตใุน s และ p block 
• ใช้ได้ดีกบัสารประกอบอินทรีย์
• มีข้อยกเว้นมาก โดยเฉพาะกบัอะตอม Be B และ Al

Noble Gas (8A) valence e− < 8 valence e− = 8

* ตามกฎออกเตท H และ He จะมีวาเลนซ์อเิลก็ตรอนครบสอง
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1. แบบจาํลองของลิวอสิ (Lewis structure)

 G.N. Lewis เสนอวา่ การสร้างพนัธะโควาเลนต์ระหวา่งอะตอมใน
โมเลกลุจะเป็นไปตาม กฎออกเตต (Octet rule)  คือ “อะตอมใด ๆ มี
แนวโน้มที่จะสร้างพันธะเพื่อให้ตวัมันมีวาเลนซ์อเิล็กตรอนครบ
แปด” เพ่ือท่ีจะมีการจดัเรียงอิเลก็ตรอนเหมือนแก๊สเฉ่ือยในหมู่ 8A)ซึ่ง
ทําให้ทัง้โมเลกลุมีความเสถียรมากท่ีสดุ
• สนใจเฉพาะวาเลนซ์อิเลก็ตรอนของแตล่ะอะตอม

• ใช้ได้ดีกบัธาตใุน s และ p block

Carbon Hydrogen CH4
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โครงสร้างแบบจุดอเิล็กตรอน

 การเขียนโครงสร้างลิวอิสหรือโครงสร้างแบบจดุอิเลก็ตรอน
(Lewis’s dot structure) เป็นวธีิการเขียนเพ่ือแสดงวาเลนซ์
อิเลก็ตรอนและการสร้างพนัธะโควาเลนต์ระหวา่งอะตอมใน
โมเลกลุ

 โครงสร้างลิวอิสของอะตอม
• ใช้จดุแทนวาเลนซ์อิเลก็ตรอน 
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โครงสร้างลิวอสิของโมเลกุล

 โครงสร้างลิวอิสของโมเลกลุ
• พนัธะโควาเลนต์คือการใช้อิเลก็ตรอนร่วมกนัของสองอะตอม
• หนึง่พนัธะประกอบด้วยสองอิเลก็ตรอน (2 shared electrons)
• แตล่ะพนัธะแทนด้วยจดุ 2 จดุ (:) หรือ หนึง่เส้น (−)

♦ อิเลก็ตรอนท่ีใช้ในการสร้างพนัธะ เรียกว่า bonding electron
♦ อิเลก็ตรอนท่ีไมเ่ก่ียวข้องกบัการสร้างพนัธะเรียกวา่ non-bonding electron 

H
H C H

H

H
H−C−H

H

N  N N≡N
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การเขียนโครงสร้างลิวอสิ

1. กาํหนดอะตอมกลาง(ต้องการ valence electron หลายตวั) และการ
จัดเรียงอะตอมในโมเลกุล

2. นับจาํนวนเวเลนซ์อเิล็กตรอนของทุกอะตอมในโมเลกุล
• ไอออนลบ: เพิ่มจาํนวนอเิลก็ตรอนเท่ากับจาํนวนประจุลบของไอออน
• ไอออนบวก: ลบจาํนวนอเิลก็ตรอนเท่ากับจาํนวนประจุบวกของไอออน

3. เช่ือมอะตอมด้วยพันธะเดี่ยว(ระหว่างอะตอมกลางกับอะตอม
ปลาย) โดยใช้ 2 อเิล็กตรอนในการสร้างพันธะเดี่ยวแต่ละพันธะ

4. เตมิวาเลนซ์อเิล็กตรอนให้กับอะตอมปลายให้ครบ8 (ยกเว้น H 
เท่ากับ 2)

5. เตมิอเิล็กตรอนที่เหลือให้กับอะตอมกลาง (อาจมากกว่า 8)
6. ถ้าจาํนวนวาเลนซ์อเิล็กตรอนที่อะตอมกลางไม่ครบ 8 ให้นํา

อเิล็กตรอนที่ไม่ร่วมพันธะ (unshared pair electron) ของอะตอม
รอบๆ มาสร้างพันธะคู่หรือพันธะสาม

7. จาํนวนวาเลนซ์อเิล็กตรอนรวมต้องเท่ากับที่ได้จากข้อ 1.
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1. อะตอมกลางคือ N
2. จาํนวนเวเลนซ์อเิล็กตรอน = 5 + (7x3) = 26 อเิล็กตรอน

(จาํนวนเวเลนซ์อเิล็กตรอนของ N = 5     F = 7) 
3. เขียนพันธะเดี่ยวระหว่างอะตอมกลางกับอะตอมปลาย

4. เขียนอเิล็กตรอนของอะตอมปลายให้ครบ 8

5. เตมิอเิล็กตรอนที่เหลือให้กับอะตอมกลาง (26-24 = 2 
อเิล็กตรอน)

ตวัอย่าง โครงสร้างลวิอสิของ 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
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1. อะตอมกลางคือ C

2. จาํนวนเวเลนซ์อเิล็กตรอนของ HCN  1 + 4 + 5 =10 อเิล็กตรอน

3. เขียนพันธะเดี่ยวระหว่างอะตอมกลางกับอะตอมที่มีพันธะ

4. เขียนอเิล็กตรอนของอะตอมปลาย ให้ครบ 8 (หรือ 2)

5. เตมิอเิล็กตรอนที่เหลือให้กับอะตอมกลาง (10-10 = 0)
ยังไม่เป็นไปตามกฎออกเตท

6. นําอเิล็กตรอนที่ไม่ร่วมพันธะของอะตอมรอบๆ (N)  มาสร้างพนัธะ
คู่หรือพันธะสาม จนอะตอมกลางมีอเิล็กตรอนครบแปด

ตวัอย่าง โครงสร้างลวิอสิของ HCN

H   C   N

H   C   N

H  C NH   C   N H−C≡N



23

1. โมเลกุลที่มีอเิล็กตรอนเป็นเลขค่ี  เช่น  
•ClO2 มีอเิล็กตรอนรวม เท่ากับ 19
•NO มีอเิล็กตรอนรวม เท่ากับ 11
•NO2 มีอเิล็กตรอนรวม เท่ากับ 17

2. โมเลกุลที่อะตอมกลางมีอเิล็กตรอนน้อยกว่า 8 
•BF3 B มีอเิล็กตรอนเท่ากับ 6
•BeH2 Be มีอเิล็กตรอนเท่ากับ 6

3. โมเลกุลที่อะตอมกลางมีอเิล็กตรอนมากกว่า 8 
•PCl5 มีอเิล็กตรอน เท่ากับ 10
•XeF4 มีอเิล็กตรอน เท่ากับ 12
•SF4 มีอเิล็กตรอน เท่ากับ 10

ข้อยกเว้นของกฎออกเตต

 F
F   S   F

 F
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ประจุฟอร์มาล เป็นความแตกต่างระหว่างจาํนวนเวเลนซ์อเิลก็ตรอนของ

อะตอมเดี่ยวกับของอะตอมในโครงสร้างลวิอสิ เป็นการทาํนายการสภาพ

ขัว้ของโมเลกุลอย่างคร่าว ๆ 
การคาํนวณประจุฟอร์มาลของอะตอม

• V   เวเลนซ์อเิล็กตรอนของอะตอมเดี่ยว
• N   เวเลนซ์อเิล็กตรอนที่ไม่ได้สร้างพันธะ
• B   เวเลนซ์อเิล็กตรอนทัง้หมดที่สร้างพันธะรอบอะตอมนัน้ 

eee BNV 2
1charge formal −−=

ประจุฟอร์มาล (Formal charge)
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ตวัอย่าง จงหาประจุฟอร์มาลของแต่ละอะตอม

 [IO3]
–

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

ประจรุวม = +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

+
-

วธีิลัด ดจํูานวนพนัธะเปรียบเทียบกบั

จํานวนพนัธะท่ีควรจะมีของแตล่ะอะตอม 

เช่น N มีวาเลนซ์ 5 ควรมีพนัธะ 3 พนัธะ 

ถ้ามีเกินจะเป็นบวก ถ้ามีไมค่รบจะเป็นลบ
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เรโซแนนซ์ (Resonance)

ในบางโมเลกลุหรือไอออน สามารถเขียนแบบจําลองของลิวอิสได้
มากกวา่ 1 แบบ เช่น CO2 และ SO2

เรียกปรากฏการณ์นีว้า่ ปรากฏการณ์เรโซแนนซ์ โดยต้องมี
การจดัเรียงลําดบัของอะตอมเหมือนกนัเสมอ ตา่งกนัแตเ่พียง
การกระจายอิเลก็ตรอนในพนัธะ

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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เรโซแนนซ์ (Resonance)

โครงสร้างลิวอิสของ O3

จากการทดลองพบวา่ ความยาวพนัธะระหวา่ง O ทัง้สองเทา่กนั
แสดงวา่โมเลกลุ O3 ไมเ่กิดพนัธะทัง้ 2 แบบ แตเ่กิดโครงสร้างท่ี
เรียกวา่ โครงสร้างเรโซแนนซ์ (Resonance structure)

O
O  O

+1

-1

O
O  O

+1

-1

O
O  O

1.278 Å1.278 Å
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หลกัในการพิจารณาวา่โครงสร้างใดเป็นโครงสร้างท่ี
เป็นไปได้ มากท่ีสดุ มีหลกัการดงันี ้

1. เป็นไปตามกฎออกเตตมากท่ีสดุ
2. โครงสร้างท่ีมีประจฟุอร์มาลตํ่าท่ีสดุ
3. อะตอมท่ีมีคา่ EN สงูควรมีประจฟุอร์มาลเป็นลบ
4. อะตอมชนิดเดียวกนัไมค่วรมีประจฟุอร์มาลตรงข้ามกนั

โครงสร้าง Lewis ที่เป็นไปได้

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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ทฤษฎีการผลักกลุ่มอเิลก็ตรอนในวงเวเลนซ์ 

Valence Shell Electron Pair Repulsion(VSEPR) คือทฤษฎีท่ีใช้
ทํานายรูปร่างของโมเลกลุหรือไอออนท่ียดึกนัด้วยพนัธะโควาเลนซ์  
โดยโครงสร้างของโมเลกลุจะขึน้อยูก่บัจํานวนกลุม่อิเลก็ตรอนท่ีใช้
สร้างพนัธะและอิเลก็ตรอนโดดเดี่ยว 

• พิจารณาเฉพาะวาเลนซ์อิเลก็ตรอนเท่านัน้
• แบง่อิเลก็ตรอนออกเป็นกลุม่ตา่ง ๆ (คูอิ่เลก็ตรอน; electron pair)

♦ อเิลก็ตรอนสร้างพันธะ 
(2, 4, 6 อเิลก็ตรอน ตามชนิดของพนัธะ คือ พนัธะเด่ียว, คู,่ สาม )

♦ อเิลก็ตรอนคู่โดดเดี่ยว (2 อเิลก็ตรอน)
♦ อเิลก็ตรอนโดดเดี่ยว (1 อเิลก็ตรอน)

• กลุม่อิเลก็ตรอนจะจดัตวัรอบอะตอมกลาง ให้หา่งกนัมากท่ีสดุ เพ่ือให้
ผลกักนัน้อยท่ีสดุ และเกิดความเสถียรมากที่สุด

ไม่จําเป็นต้องมี 
2 อิเลก็ตรอน
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การผลักกันของกลุ่มอเิลก็ตรอน

พนัธะแตล่ะพนัธะ (พนัธะเดีย่ว พนัธะคู ่หรือ พนัธะสาม) นบัเป็น
อิเลก็ตรอนสร้างพนัธะกลุม่เดียว ดงันัน้แตล่ะกลุม่อาจมีจํานวน
อิเลก็ตรอนแตกตา่งกนั
การผลกักนักนัของกลุม่อิเลก็ตรอนขึน้กบัขนาดของกลุม่

อิเลก็ตรอน (ถ้ากลุม่อิเลก็ตรอนมีขนาดใหญ่ จะต้องการท่ีอยูม่ากจงึ
สามารถผลกักลุม่อิเลก็ตรอนอ่ืนออกไปได้ดี)
ขนาดของกลุม่อิเลก็ตรอน

คู่โดดเดี่ยว>พันธะสาม>พันธะคู่>พันธะเดี่ยว>อเิล็กตรอนเดี่ยว
ขนาดของกลุม่อิเลก็ตรอนสร้างพนัธะจะลดลงถ้า EN ของอะตอม

ปลายเพ่ิมขึน้ (การผลกัจะลดลง)
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การจัดตาํแหน่งของกลุ่มอเิล็กตรอน(m+n)

 กลุ่มอเิล็กตรอนอาจเป็นอเิล็กตรอนสร้างพันธะหรือไม่สร้างพันธะก็ได้

180°

120°

109.5°

90,120°

90°
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การทาํนายรูปร่างโมเลกุลโดย VSEPR

1. เขียนสตูรโครงสร้างลิวอิส
2. เขียนสตูร AXmEn

• A แทนอะตอมกลาง
• X แทนพนัธะรอบอะตอมกลาง 

โดย m คือ จาํนวนกลุ่มอเิล็กตรอนที่สร้างพันธะ
• E แทนกลุม่อิเลก็ตรอนรอบอะตอมกลางท่ีไมไ่ด้สร้างพนัธะ

โดย n  คือ จาํนวนกลุ่มอเิล็กตรอนที่ไม่ได้สร้างพันธะ
3. ทํานายการจดัเรียงตําแหน่งของกลุม่อิเลก็ตรอน (m+n)
4. พิจารณาตําแหน่งของคูอิ่เลก็ตรอนโดดเดี่ยว (ต้องการพืน้ท่ีมาก

ท่ีสดุ) หรือ อิเลก็ตรอนโดดเดี่ยว (ต้องการพืน้ท่ีน้อยท่ีสดุ)
5. ทํานายรูปร่างโมเลกลุโดยดจูากการจดัตําแหน่งของพนัธะ
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รูปร่างของโมเลกุล

 2 กลุม่อิเลก็ตรอน (n+m=2)
• AX2

 3 กลุม่อิเลก็ตรอน (n+m=3)

• AX3

• AX2E

เส้นตรง

สามเหล่ียม
แบนราบ

มุมงอ (<120°)
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 4 กลุม่อิเลก็ตรอน (n+m=4)

• AX4

• AX3E

• AX2E2 มุมงอ (<109.5°)

ทรงส่ีหน้า

พีระมิดฐาน
สามเหล่ียม

รูปร่างของโมเลกุล
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รูปร่างของโมเลกุล

 5 กลุม่อิเลก็ตรอน (n+m=5)

• AX5

• AX4E

• AX3E2

• AX2E3

พีระมิดคู่ฐาน
สามเหล่ียม

กระดานหก

ตัวที

เส้นตรง
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รูปร่างของโมเลกุล

 6 กลุม่อิเลก็ตรอน (n+m=6)

• AX6

• AX5E

• AX4E2

ทรงแปดหน้า

พีระมิดฐาน
ส่ีเหล่ียม

ส่ีเหล่ียม
แบนราบ
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 CH4

 NH3

H

H    C    H

H

AX4E0

H

H    N    H AX3E1

E

สูตรลวิอสิ    สูตร AXmEn   ตาํแหน่งกลุ่ม       รูปร่างโมเลกุล           
   อเิลก็ตรอน

ตวัอย่างการทาํนายรูปร่างโมเลกุล
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สภาพขัว้ของโมเลกุลคือสภาพขัว้สทุธิ(net dipole)ของพนัธะทกุ
พนัธะในโมเลกลุ

 สภาพขัว้ของโมเลกลุหาได้โดยการรวมสภาพขัว้ของพนัธะทกุ
พนัธะแบบเวคเตอร์

สภาพขัว้ของโมเลกุล (Polarity of Molecule) 
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ตวัอย่างสภาพขัว้ของโมเลกุล

 BCl3

 NH3

 CHCl3

 SF5

 HCN
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2. ทฤษฎีโมเลกุลาร์ออร์บทิอล (MO Theory)

ทฤษฎีโมเลกุล่าร์ออร์บทิลั (Molecular Orbital Theory) 
อธิบายการเกิดพนัธะโควาเลนต์โดยใช้ออร์บิทลัของโมเลกลุ

 ออร์บทิลัของโมเลกุล (MO) คอืท่ีอยูข่องอิเลก็ตรอนใน
โมเลกลุเกิดจากการรวมออร์บทิลัของอะตอม (AO) ตามวิธี
ผลรวมเชิงเส้นตรง (Linear Combination of Atomic Orbital, 
LCAO)

 จํานวน MO ท่ีเกิดขึน้เทา่กบัจํานวน AO ทัง้หมด

อะตอม
AO

อะตอม
AO

โมเลกุล
MO+
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การสร้างโมเลกูลาร์ออร์บทิลั

ออร์บิทลัของโมเลกลุเกิดจากการซ้อนเหลื่อม (overlap) ของ AO 
 แบบเสริม (Bonding): เป็นการรวม AO ด้านท่ีมีเคร่ืองหมาย(สี)เหมือนกัน 

ขนาดออร์บทิัลในแนวเช่ือมอะตอมเพิ่มขึน้ เสถียรมากขึน้

 แบบทาํลาย (Antibonding): เป็นการรวม AO ด้านท่ีมีเคร่ืองหมาย(สี)ต่างกัน 
ขนาดออร์บทิัลในแนวเช่ือมอะตอมลดลง เสถียรน้อยลง (พลังงานเพิ่ม)

1sA 1sB

bonding

antibonding

En
er

gy

แผนผังระดับพลังงานของโมเลกูลาร์ออร์บทิลั
(Molecular Orbital Diagram) คือแผนผงัท่ีแสดง
ระดบัพลงังานของ MO เทียบกบั AO

1sA   +    1sB Bonding

1sA − 1sB Antibonding
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ชนิดของโมเลกูลาร์ออร์บทิลั

ชนิดของ MO ขึน้กบัรูปแบบการรวมตวัของ AO
 sigma bond (σ,σ*): การซ้อนเหลื่อมกนัแบบ 1-lobe ของ Aos 

(head-on overlap)

 pi-bond (π,π*): การซ้อนเหลือ่มกนัแบบ 2-lobe ของ AOs 
(side-on overlap)

 delta-bond (δ,δ*): การซ้อนเหลื่อมกนัแบบ 4-lobe ของ AOs

σ antibonding

π bonding π antibonding π bonding

δ bonding

σ bonding



52

พลังงานและการซ้อนเหล่ือมของ AO’s

 Pi bonding Sigma bonding

px+px

s+s py+py

ชนิดของออร์บทิลั

ขึน้กับทศิทางการซ้อน

เหล่ือมกันของ AO
x

y

z
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Molecular Orbital Diagram

E-configuration: (σ2s)
2(σ2s*)

2 (σ2px)
2 (π2p)

4(π 2p*)
4(σ2px*)

2

E
 n

 e
 r

 g
 y
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การบรรจุอเิลก็ตรอนใน MOs

1. สนใจเฉพาะเวเลนซ์อิเลก็ตรอน

2. แตล่ะ MO มีอิเลก็ตรอนได้ไมเ่กิน 2 ตวัและต้องมีสปินตา่งกนั

3. จดัอิเลก็ตรอนใสใ่น MO ท่ีมีพลงังานตํ่าท่ีสดุก่อน

4. ถ้า MO มีพลงังานเทา่กนัให้จดัตามกฎของฮนุด์

5. จํานวนอิเลก็ตรอนใน MO เทา่กบัผลรวมจํานวนอิเลก็ตรอน
ท่ีมาจากอะตอมท่ีสร้างพนัธะ

6. การเขียนโครงแบบอิเลก็ตรอนทําเช่นเดียวกบัของอะตอมแต่
เปลีย่นชนิดของออร์บิทลัเป็นแบบ σ, π, δ, σ*, π*, δ* 
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การบรรจุอเิลก็ตรอนใน MOs

 H2 molecule  He2 molecule

Antibonding

Bonding

H1s H1s

Antibonding

Bonding

He1s He1s

H2 = (σ1s)
2 He2 = (σ1s)

2(σ1s*)
2

Bond energy = 431 kJ/mol (จาก 2 อเิลก็ตรอน)
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อันดบัพนัธะ(Bond order)

 อนัดบัพนัธะคือการทํานายความแข็งแรงของพนัธะโควาเลนต์ 
หรือความเสถียรของโมเลกลุโดยดจูากจํานวนอิเลก็ตรอนใน
BMO และ AMO
• อนัดบัพนัธะ = ½(อิเลก็ตรอนใน BMO – อิเลก็ตรอนใน AMO)
• โมเลกลุท่ีมีอนัดบัพนัธะสงูจะมีความเสถียรมาก

 ตวัอยา่ง

H2 H2
+ H2

–

อนัดบัพนัธะ : 1 0.5 0.5
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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

(σ1s)
2(σ1s*)

2 (σ2s)
2 (σ1s)

2(σ1s*)
2 (σ2s)

2 (σ2s*)
2
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MO Diagram of N2 & O2

 O2 (คิดเฉพาะ valence electrons)

• O = 1s2 2s2 2p4

• อนัดบัพนัธะ = 2
• มีลําดบัของ MO แบบปกติ

E
 n

 e
 r

 g
 y

MO of N2 MO of O2 (σ2s)
2(σ2s*)

2(σ2px)
2(π2p)

4(π2p*)
2

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

• อนัดบัพนัธะ = 1
• มีการสลบัท่ีของออร์บิทลัσpและ πp 
• เป็นข้อยกเว้น มี MO คล้าย B2 และ C2

(σ2s)
2(σ2s*)

2 (π2p)
4(σ2px)

2
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สมบตัทิางแม่เหลก็ของโมเลกุล

 สารไดอะแมกเนตกิ(Diamagnetic)สารท่ีมีจํานวนอิเลก็ตรอนสปินขึน้และ
สปินลงเทา่กนัสนามแมเ่หลก็ ท่ีกระทําตอ่โมเลกลุเป็นศนูย์

 สารพาราแมกเนตกิ(Paramagnetic) สารท่ีมีอิเลก็ตรอนเด่ียว ทําให้มีแรง
ดงึดดูกบัสนามแมเ่หลก็ท่ีกระทํา

ออกซิเจนเหลวผ่านขัว้แมเ่หลก็



60

ทฤษฎีพนัธะวาเลนซ์ (VB) คือทฤษฎีท่ีใช้อธิบายการเกิดพนัธะโควา
เลนต์ในอะตอมโดยพจิารณาวา่การซ้อนเหล่ือมระหวา่ง AO ของอะตอม
แตล่ะคูก่่อให้เกิดพนัธะโควาเลนต์ และบริเวณท่ีมีพนัธะเคมีคือบริเวณท่ี
มีอิเลก็ตรอนหนาแนน่
• AO ทีมี่อเิล็กตรอนเดีย่วเท่าน้ันท่ีสามารถสร้างพนัธะโควาเลนต์
• เข้าใจง่ายกวา่ทฤษฎี MO และสามารถอธิบาย organic molecule 

ได้ดีขึน้กวา่ทฤษฎีโครงสร้างของลวิอิส
 การซ้อนเหลือ่มของ AO เป็นแบบสร้างพนัธะ (Bonding) 

เทา่นัน้ (พนัธะแบบ σ,π,δ)
 ไมใ่ช้ออร์บทิลัท่ีมีอิเลก็ตรอนเตม็แล้ว (มีครบ 2 อิเลก็ตรอน)ใน

การสร้างพนัธะ

3. ทฤษฎีพนัธะวาเลนซ์ (Valence Bond Theory)
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การเกดิพนัธะในทฤษฎี VB

การเกิดพนัธะเน่ืองจากออร์บิทลัท่ีมีอิเลก็ตรอนเดีย่ว
 พิจารณาการจดัเรียงอิเลก็ตรอนในอะตอม

• H  = − − − − − มีอิเลก็ตรอนเด่ียว 1 AO จะเกิด 1 พนัธะ

• N  = − − − − − มีอิเลก็ตรอนเด่ียว 3 AO จะเกิด 3 พนัธะ

• F   = − − − − − มีอิเลก็ตรอนเด่ียว 1 AO จะเกิด 1 พนัธะ

• C  = − − − − − มีอิเลก็ตรอนเด่ียว 2 AO จะเกิดแค ่2 พนัธะ?

 พนัธะโควาเลนต์จากการซ้อนเหลื่อมของ AO ท่ีมีอิเลก็ตรอนเดี่ยว
• H2 • N2                                       

• HF

1s      2s    2px 2py 2pz

H− H

H− F

N≡ N
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ไฮบริไดเซชัน (Hybridization)

 กระบวนการสร้างไฮบริดออร์บทิลั คือ การผสมอะตอมกิ
ออร์บทิลัในอะตอมเพ่ือสร้างออร์บทิลัชดุใหมท่ี่มีรูปร่างและระดบั
พลงังานเท่ากนั เพ่ือให้สามารถอธิบายการสร้างพนัธะได้ดีขึน้
• ไฮบริไดเซชนัจะเกิดได้ก็ตอ่เม่ือระดบั พลังงานของ AO มีค่า

ใกล้เคียงกัน
• ออร์บทิลัใหม ่ เรียกวา่  ไฮบริดออร์บทิลั (Hybrid orbital) 

♦ มีรูปร่างและระดับพลังงานเท่ากันแต่มีทศิทางแตกต่างกัน
• จํานวนไฮบริดออร์บทิลั= อะตอมกิออร์บทิลัเดมิ

s
p

sp3
Hybridization

ออร์บทิลัของอะตอม ไฮบริดออร์บทิลัของอะตอม
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ชนิดของไฮบริดออร์บทิลั

 ชนิดไฮบริดออร์บทิลัขึน้กบัชนิดและจํานวนของ AO ท่ีมาผสมกนั
• sp มี 2 ออร์บทิัล (Linear)

• sp2 มี 3 ออร์บทิัล (Trigonal planar)

• sp3 มี 4 ออร์บทิัล (Tetrahedral)

• sp3d มี 5 ออร์บทิัล (Trigonal bipyramidal)

• sp3d2 มี 6 ออร์บทิัล (Octahedral)

 จํานวนพนัธะท่ีอะตอมมีได้เท่ากบัจํานวน AO ทัง้หมดท่ีมีอิเลก็ตรอนเด่ียว 
(ทัง้ออร์บทิลัปกตแิละไฮบริดออร์บทิลั)

 ไฮบริดออร์บทิลั (sp, sp2, …) สามารถเกิดพนัธะซกิมาเท่านัน้ในขณะท่ี
ออร์บทิลัปกต ิ(s,p,d …) สามารถเกิดพนัธะซกิมา ไพ เดลต้า ...

รูปร่างของไฮบริด
ออร์บิทลัจะตา่ง
จาก p ออร์บิทลั
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sp ไฮบริดออร์บทิลั

sp-Hybridization คือการผสมระหวา่ง
s-orbital และ p-orbital

 ได้ sp-hybrid orbital 2 ออร์บทิลั
จดัเรียงกนัเป็นเส้นตรง

 p-orbital ท่ีเหลอือาจเกิดพนัธะ π 
1 หรือ 2 พนัธะ

s

px py pz

sp
Hybridization

py pz

เกดิ 2 σ-bond เกดิ 2 π-bond
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sp2 ไฮบริดออร์บทิลั

sp2-Hybridization คือการผสมระหวา่ง 
s-orbital และ 2 p-orbitals

 ได้ sp2-hybrid orbital รวม 3 ออร์บทิลั
จดัเรียงกนัเป็นแบบสามเหลี่ยมระนาบ

 p-orbital ท่ีเหลอือาจเกิดพนัธะ π 

s

px py pz

sp2
Hybridization

 pz 

เกดิ 3 σ-bond เกดิ 1 π-bond
p-orbital
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sp3 ไฮบริดออร์บทิลั

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

 ได้ sp3-hybrid orbital รวม 4 ออร์บทิลั
จดัเรียงกนัเป็นแบบทรงสี่หน้า

 ไมมี่ p orbital เหลือให้สร้างพนัธะ π

s

px py pz

sp3
Hybridization

เกดิ 4 σ-bond (หรือตามจาํนวน
ออร์บทัิลที่มีอเิลก็ตรอนเดี่ยว)
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sp3d และ sp3d2 ไฮบริดออร์บทิลั

ธาตใุนคาบท่ี 3 ขึน้ไป อาจใช้ d ออร์บทิลัในการไฮบริดเพราะระดบั
พลงังานไมแ่ตกตา่งจาก p มากนกั
 sp3d Hybridization

• 5 sp3d hybrid orbitals
• จดัเรียงเป็นพีระมิดคูฐ่านสามเหล่ียม

 sp3d2 Hybridization
• 6 sp3d2 hybrid orbitals
• จดัเรียงเป็นทรงแปดหน้า
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H

HH

ตวัอย่างการสร้างพนัธะโดยพนัธะไฮบริด

 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
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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

ตวัอย่างการสร้างพนัธะโดยพนัธะไฮบริด



72

พนัธะคู่ (Double Bond)

 พนัธะคู ่ประกอบด้วย
• พนัธะ sigma (σ) จาก hybrid orbital
• พนัธะ pi (π) จาก p-orbital
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พนัธะคู่ใน H2C=CH2

 พนัธะคูใ่น H2C=CH2 ประกอบด้วย
• พนัธะ sigma จาก sp-orbital ของคาร์บอน
• พนัธะ pi จาก p-orbital ของคาร์บอน

+

-

+

-

+

-

+

-

+

-

+

-
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พนัธะสาม (Triple Bond)

 พนัธะคู ่ประกอบด้วย
• พนัธะ sigma (σ) จาก hybrid orbital หรือ p-orbital
• พนัธะ pi (π) 2 พนัธะ จาก 2 p-orbital

♦ N≡N (3 พนัธะเกิดจาก px py pz)
♦ HC≡CH (3 พนัธะเกิดจาก sp px py)

+ +

+ +

- -

- -

+

-
+

-
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พนัธะโลหะและแบบจาํลองทะเลอเิล็กตรอน 

โลหะมีจดุหลอมเหลวสงู นําไฟฟ้าและความร้อนได้ดี รีดให้เป็นแผ่น
บางได้ มีความมนัวาวเม่ือขดัถแูละสะท้อนแสงได้ดี 

• สมบตัเิหลา่นีเ้ป็นผลจากพนัธะโลหะ 
• ทฤษฎีท่ีสามารถใช้อธิบายพนัธะโลหะได้แก่ แบบจําลองทะเล

อิเลก็ตรอน และ ทฤษฎีแถบพลงังาน

1. แบบจาํลองทะเลอเิล็กตรอน (Electron sea model)
นิวเคลียสซึง่มีประจบุวกอยูท่ี่จดุ
แลททิซ สว่นวาเลนซ์อิเลก็ตรอน
เคลื่อนท่ีได้อยา่งอิสระ

• พนัธะโลหะเกิดจากแรงดงึดดูระหวา่ง
อิเลก็ตรอนอิสระและประจบุวก
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ทฤษฎีแถบพลังงาน (Energy band theory)

การรวม AO จะได้ออร์บทิลัโมเลกลุแบบมีพนัธะ (bonding) และออร์บทิลั
โมเลกลุแบบต้านพนัธะ (anti-bonding) 

 เม่ือมีอะตอมมากขึน้และจํานวนออร์บทิลัโมเลกลุมากขึน้ ระดบัพลงังานจะใกล้ชิด
กนัมากจนเหมือนเป็นแถบตอ่เน่ืองเรียกวา่แถบพลงังาน (energy band) 

 อเิลก็ตรอนอาจมีพลงังานคา่ตา่งๆได้ภายในแถบ หรือเคล่ือนท่ีไปในบริเวณท่ีออร์
บิทลัในแถบเดียวกนัซ้อนเหล่ือมกนัเทา่นัน้

 โลหะนําไฟฟ้าได้เน่ืองจากอิเลก็ตรอนสามารถเคล่ือนท่ีได้อยา่งอิสระในเนือ้โลหะ
เม่ือถกูกระตุ้นโดยผ่านแถบแถบนํา้ไฟฟ้าหรือแถบวาเลนซ์ท่ีมีท่ีวา่งอยู่

ออร์บทิลั

ที่ว่าง

ออร์บทิลัที่ถูก

บรรจุเตม็แล้ว

x
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 แรงระหวา่งโมเลกลุคือแรงยดึเหน่ียวทางไฟฟ้าระหวา่งโมเลกลุ
หรือสารประกอบ
• Cohesive Force แรงยดึเหน่ียวระหวา่งโมเลกลุชนิดเดียวกนั
• Adhesive Force แรงยดึเหน่ียวระหวา่งโมเลกลุท่ีตา่งกนั

 ชนิดของแรงระหวา่งโมเลกลุ

Type of Intermolecular Forces relative strength

Ionic bonds Ions 1000

Hydrogen bonds Strong dipoles 100

Dipole-Dipole Permanent dipoles 10

London Induced dipoles 1

แรงระหว่างโมเลกุล (Intermolecular Force)
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แรงแวนเดอร์วาลส์ (van de Waals Attraction)

 แรงแวนเดอร์วาลส์คือแรงยดึเหน่ียวระหวา่งโมเลกลุแบบออ่น 
อาจแบง่ออกได้เป็น
• แรงท่ีเกิดจากการกระทําระหวา่ง

โมเลกลุแบบมีขัว้ซึง่มีไดโพลแบบ
ถาวร (permanent dipole) เรียก
วา่ dipole-dipole interaction

• แรงท่ีเกิดระหวา่งโมเลกลุท่ีมีขัว้และโมเลกลุอ่ืนท่ีไมมี่ขัว้แตถ่กู
เหน่ียวนําให้มีข ัว้ เรียกวา่ dipole-induced dipole interaction

• แรงระหวา่งโมเลกลุท่ีไมมี่ขัว้ด้วยกนั เป็นแรงระหวา่งขัว้แบบเหน่ียว-
นํา (induced dipole) หรือขัว้แบบชัว่คราว (temporary fluctuation 
dipole) มีช่ือเรียกเฉพาะวา่แรงลอนดอน (London Force)
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 เป็นแรงระหวา่งโมเลกลุแบบมีขัว้แตเ่กิดระหวา่งโมเลกลุซึง่
ประกอบด้วย H และ อะตอมอ่ืนท่ีมีคา่ EN สงูมาก ๆ และมี
ขนาดเลก็ เชน่ F O หรือ N ทําให้โมเลกลุมีสภาพขัว้สงูกวา่
โมเลกลุปกติ แรงยดึเหน่ียวนีมี้คา่มากกวา่แรงท่ีเกิดจาก dipole-
dipole interaction สง่ผลให้สารท่ีมีพนัธะไฮโดรเจนมีจดุเดือด
และจดุหลอมเหลวสงูกวา่ปกติ

 Boiling Point (°C) 
• H2O  100.0 • HF    19.5 
• NH3 -33.3 • H2S   -60.7 
• HCl   -85.1 • CH4 -161.6

Hydrogen bond
δ+

δ+
δ+

δ+

δ+
δ –

δ –

δ –

δ –

δ –

พนัธะไฮโดรเจน (Hydrogen bond)
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