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พันธะเคมีพันธะเคมี
(Chemical Bonding)(Chemical Bonding)

โครงการจัดตั้งภาควิชาเคมี  คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร
มหาวิทยาลัยเกษตรศาสตร วิทยาเขตกําแพงแสน

General Chemistry
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เน้ือหาหลักในบทเรียน

 พันธะเคมีชนิดตาง ๆ
 ปริมาณท่ีเกี่ยวของกับพันธะและโครงสราง

 พลังงานของพันธะเคมีและความรอนของการเกิดปฏิกิริยา
 ความยาวพันธะมุมพันธะ
 สภาพขั้วของพันธะ 

 ทฤษฎีที่ใชอธิบายพันธะโควาเลนต
 โครงสรางของลิวอิส (Lewis Structure)และทฤษฎี VSEPR
 ทฤษฎีโมเลกูลารออรบิทัล (Molecular Orbtial Theory; MO)
 ทฤษฎีพันธะวาเลนซ (Valence Bond Theory; VB) 

 ทฤษฎีที่ใชในการอธิบายพันธะโลหะ
 แรงระหวางพันธะ
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พันธะเคมี (Chemical Bonding)

พันธะเคมี คือแรงดึงดดูที่ยึดอะตอมเขาดวยกันเปนโมเลกุล
(An attractive force that holds atoms together to form molecules)

 การสรางพันธะเปนกระบวนการคายพลังงาน 
(ทําใหอะตอมมีความเสถียรเพิ่มขึ้น) 

 การทําลายพันธะเปนกระบวนการดูดพลังงาน 
 พันธะเคมีแบงออกเปนประเภทหลัก ๆ ดังนี้

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

พันธะไอออนิก คอืแรงยึดเหน่ียวระหวางไอออนบวกและ
ไอออนลบ เปนพันธะที่เกิดขึ้นระหวางธาตุที่มีคา EN ตางกัน
มาก เปนผลจากแรงดึงดูดทางไฟฟา (coulombic attraction)
 อะตอม EN ต่ํา: ใหอิเล็กตรอน 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 คือแรงยึดเหน่ียวระหวางธาตุที่มีคา EN 
ใกลเคียงกัน (และ EN มีคามาก) อะตอมที่เกิดพันธะจะใช
วาเลนซอิเล็กตรอนรวมกันในการเกิดพันธะ ทําใหเสถียรข้ึน
 อะตอม EN สูง: ไมมีอะตอมใดยอมเสียอิเล็กตรอน
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3. พันธะโลหะ (Metallic Bond)

พันธะโลหะ คือแรงที่ยึดอะตอมโลหะไวดวยกันในผลึก (ระหวาง
อะตอมท่ีมีคา EN ต่ํา)
 วาเลนซอิเล็กตรอนของโลหะเคลื่อนท่ีไปในที่ตาง ๆ ไดอยางอิสระ 
 อิเล็กตรอนอิสระทําหนาที่ดึงดูดนิวเคลียสของอะตอมตาง ๆเขา

ดวยกัน
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เวเลนซอเิลก็ตรอนมาก  พันธะแข็งแรงมาก

อิเล็กตรอนอิสระ 
(วาเลนซอิเล็กตรอน)
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พลังงานพันธะ (Bond Energy) 

พลังงานพันธะ หรือ พลังงานสลายพันธะ (Bond Dissociation 
Energy, D) คือ พลังงานที่ตองใชในการสลายพันธะเคมีแตละ
พันธะในโมเลกุล (มีคาเปนบวก) เชน

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

สลายพันธะตางกัน เชน 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 เปนคาเฉลี่ยของพลังงานสลายพันธะ
สําหรับพันธะแตละชนิดในโมเลกุลตาง ๆ (เปนคาโดยประมาณ) 
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การเกิดปฏิกิริยาเคมี คือกระบวนการที่มีการทําลายพันธะเดิม
(สารตั้งตน)และสรางพันธะใหม(สารผลิตภัณฑ)

ความรอนของปฏิกิริยา (DHrxn)คือพลังงานเอนทาลปของระบบ
ที่เปลี่ยนแปลงไปในรูปความรอนเมื่อเกิดปฏิกิริยา สามารถหา
ไดจาก

 DHrxn เปนลบ ปฏิกิริยาคายพลังงาน
 DHrxn เปนบวก ตองใชพลังงานเพื่อใหเกิดปฏิกิริยา (ดูดพลังงาน)

ความรอนของปฏิกิริยา (Heat of Reaction) 

 D
productsreactants

DDHrxn

พลังงานพันธะรวม
ของผลิตภัณฑ

พลังงานพันธะรวม
ของสารตั้งตน
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การคํานวณหาคาความรอนของปฏิกิริยา

ตัวอยาง จงหาพลังงานที่เปลี่ยนแปลงของปฏิกิริยาตอไปนี้
           CH4(g) + Cl2(g)  CH3Cl (g) + HCl(g)

 (พลังงานพันธะสารตั้งตน) = 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)]
= (4414 + 243) – (339 + 3414 + 431) kJ/mol = –104 kJ/mol
ปฏิกิริยานี้จะคายความรอนออกมา 104 kJ/mol


products

D


reactants

D
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ความยาวพันธะ (Bond Length) 

ความยาวพันธะ คือระยะหางระหวางอะตอมคูที่
สรางพันธะ โดยเปนตําแหนงที่อะตอมทั้งสอง
ดึงดดูกันไดดีที่สุด มีพลังงานต่ําสุดหรือมี
เสถียรภาพที่สุด

 ความยาวของพันธะโควาเลนตสัมพันธกับ
พลังงานพันธะ 
 ความยาวพันธะเดี่ยว  พันธะคู  พันธะสาม
 พลังงานพันธะเดี่ยว  พันธะคู  พันธะสาม

Bond  Bond  
Length Energy
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ความยาวพันธะเฉลี่ยของโมเลกุลตางๆ
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มุมระหวางพันธะ คือมุมที่เกิดขึ้น เมื่อลาก
เสนผานพันธะ 2 พันธะมาตัดที่
นิวเคลียสของอะตอมกลาง

 โมเลกุลที่มีสูตรเคมีคลายกัน มุมพันธะอาจไมเทากัน 
 H2O = 104.5  H2S = 92

 การทํานายโครงสรางของโมเลกุลเชน มุมพันธะ จําเปนตอง
อาศัยขอมูลเกี่ยวกับอิเล็กตรอนในโมเลกุล 

มุมระหวางพันธะ (Bond Angle)

106.0

104.0
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สภาพข้ัวของพันธะ (Bond Polarity)

สภาพขั้วของพันธะ คือการอธิบายการกระจายตวัของ
อิเล็กตรอนท่ีใชในการสรางพันธะระหวางอะตอม

 สภาพข้ัวของพันธะโควาเลนตขึ้นอยูกับ คา EN ของอะตอมท้ัง
สอง ถาคา EN ของอะตอมทั้งสองตางกัน การกระจายตัวของ
อิเล็กตรอนในบริเวณระหวางอะตอมท้ังสองจะไมสม่ําเสมอ ซึ่ง
จะเรียกวาพันธะโควาเลนตแบบมีขั้ว

Xd+Yd- เมื่อ EN ของ Y  X

d+ d-

H F+ H F
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ทฤษฎทีี่ใชอธิบายพันธะโควาเลนต

1. แบบจําลองของลวิอิส (Lewis Structure)

2. ทฤษฎีโมเลกุลารออรบิทัล (Molecular Orbital, MO)

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

 กฎออกเตท คือกฎที่อะตอมพยายามที่จะทําใหเวเลนซอิเล็กตรอน
ของตัวมันเองใหครบแปด* ซึ่งเปนสภาพที่เสถียรที่สุด 

 อะตอมที่มีวาเลนซอิเล็กตรอนครบแปด (มีการจัดเรียงอิเล็กตรอนเหมือน
แกสเฉื่อยในหมู 8A)จะมีความเสถียรมาก โดยไมสําคัญวาอิเล็กตรอน
ดังกลาวจะเปนของอะตอมเองหรือไดมากจากการใชอิเล็กตรอนรวมกับ
อะตอมอื่น(พันธะโควาเลนต)
 ใชไดดีกับธาตุใน s และ p block 
 ใชไดดีกับสารประกอบอินทรีย
 มีขอยกเวนมาก โดยเฉพาะกับอะตอม Be B และ Al

Noble Gas (8A) valence e  8 valence e = 8
* ตามกฎออกเตท H และ He จะมีวาเลนซอิเล็กตรอนครบสอง
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1. แบบจําลองของลิวอิส (Lewis Structure)

 G.N. Lewis เสนอวา การสรางพันธะโควาเลนตระหวางอะตอมใน
โมเลกุลจะเปนไปตาม กฎออกเตต (Octet rule)  คือ “อะตอมใด ๆ มี
แนวโนมที่จะสรางพันธะเพื่อใหตัวมันมีวาเลนซอิเล็กตรอนครบ
แปด” เพื่อที่จะมีการจัดเรียงอิเล็กตรอนเหมือนแกสเฉื่อยในหมู 8A)ซึ่ง
ทําใหทั้งโมเลกุลมีความเสถียรมากที่สุด
 สนใจเฉพาะวาเลนซอิเล็กตรอนของแตละอะตอม

 ใชไดดีกับธาตใุน s และ p block

Carbon Hydrogen CHCH44
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โครงสรางแบบจุดอิเล็กตรอน

 การเขียนโครงสรางลิวอิสหรือโครงสรางแบบจุดอิเล็กตรอน
(Lewis’s dot structure) เปนวิธีการเขียนเพ่ือแสดงวาเลนซ
อิเล็กตรอนและการสรางพันธะโควาเลนตระหวางอะตอมใน
โมเลกุล

 โครงสรางลิวอิสของอะตอม
 ใชจุดแทนวาเลนซอิเล็กตรอน 
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โครงสรางลิวอิสของโมเลกุล

 โครงสรางลิวอิสของโมเลกุล
 พันธะโควาเลนตคือการใชอิเล็กตรอนรวมกันของสองอะตอม
 หนึ่งพันธะประกอบดวยสองอิเล็กตรอน (2 shared electrons)
 แตละพันธะแทนดวยจุด 2 จุด (:) หรือ หนึ่งเสน ()

 อิเล็กตรอนทีใ่ชในการสรางพันธะ เรียกวา bonding electron
 อิเล็กตรอนที่ไมเกี่ยวของกับการสรางพันธะเรียกวา non-bonding electron 

H

H C H
H

H

HCH

H

N  N NN
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การเขียนโครงสรางลิวอิส

1. กําหนดอะตอมกลาง(ตองการ valence electron หลายตัว) และการ
จัดเรียงอะตอมในโมเลกุล

2. นับจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนของทุกอะตอมในโมเลกุล
• ไอออนลบ: เพิ่มจํานวนอิเล็กตรอนเทากับจํานวนประจุลบของไอออน
• ไอออนบวก: ลบจํานวนอเิล็กตรอนเทากับจํานวนประจุบวกของไอออน

3. เชื่อมอะตอมดวยพันธะเดี่ยว(ระหวางอะตอมกลางกับอะตอม
ปลาย) โดยใช 2 อิเล็กตรอนในการสรางพันธะเดี่ยวแตละพันธะ

4. เติมวาเลนซอิเล็กตรอนใหกับอะตอมปลายใหครบ8 (ยกเวน H 
เทากับ 2)

5. เติมอิเล็กตรอนที่เหลือใหกับอะตอมกลาง (อาจมากกวา 8)
6. ถาจํานวนวาเลนซอิเล็กตรอนที่อะตอมกลางไมครบ 8 ใหนํา

อิเล็กตรอนที่ไมรวมพันธะ (unshared pair electron) ของอะตอม
รอบๆ มาสรางพันธะคูหรือพันธะสาม

7. จํานวนวาเลนซอิเล็กตรอนรวมตองเทากับที่ไดจากขอ 1.
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1. อะตอมกลางคือ N
2. จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอน = 5 + (7x3) = 26 อิเล็กตรอน

(จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนของ N = 5     F = 7) 
3. เขียนพันธะเดี่ยวระหวางอะตอมกลางกับอะตอมปลาย

4. เขียนอิเล็กตรอนของอะตอมปลายใหครบ 8

5. เติมอิเล็กตรอนที่เหลือใหกับอะตอมกลาง (26-24 = 2 
อิเล็กตรอน)

ตัวอยาง โครงสรางลิวอิสของ 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. จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนของ HCN  1 + 4 + 5 =10 อิเล็กตรอน

3. เขียนพันธะเดี่ยวระหวางอะตอมกลางกับอะตอมที่มีพันธะ

4. เขียนอิเล็กตรอนของอะตอมปลาย ใหครบ 8 (หรือ 2)

5. เติมอิเล็กตรอนที่เหลือใหกับอะตอมกลาง (10-10 = 0)
ยังไมเปนไปตามกฎออกเตท

6. นําอิเล็กตรอนที่ไมรวมพันธะของอะตอมรอบๆ (N)  มาสรางพันธะ
คูหรือพันธะสาม จนอะตอมกลางมีอิเล็กตรอนครบแปด

ตัวอยาง โครงสรางลิวอิสของ HCN

H   C   N

H   C   N

H  C NH   C   N HCN
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1. โมเลกุลที่มีอิเล็กตรอนเปนเลขคี่  เชน  
ClO2 มีอิเล็กตรอนรวม เทากับ 19
NO มีอิเล็กตรอนรวม เทากับ 11
NO2 มีอิเล็กตรอนรวม เทากับ 17

2. โมเลกุลที่อะตอมกลางมีอิเล็กตรอนนอยกวา 8 
BF3 B มีอิเล็กตรอนเทากับ 6
BeH2 Be มีอิเล็กตรอนเทากับ 6

3. โมเลกุลที่อะตอมกลางมีอิเล็กตรอนมากกวา 8 
PCl5 มีอิเล็กตรอน เทากับ 10
XeF4 มีอิเล็กตรอน เทากับ 12
SF4 มีอิเล็กตรอน เทากับ 10

ขอยกเวนของกฎออกเตต

 F

F   S   F

 F
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ประจุฟอรมาล เปนความแตกตางระหวางจํานวนเวเลนซอิเลก็ตรอนของ
อะตอมเดี่ยวกับของอะตอมในโครงสรางลิวอสิ เปนการทํานายการสภาพ

ขั้วของโมเลกุลอยางคราว ๆ 
การคํานวณประจุฟอรมาลของอะตอม

 V   เวเลนซอิเล็กตรอนของอะตอมเดี่ยว
 N   เวเลนซอิเล็กตรอนที่ไมไดสรางพันธะ
 B   เวเลนซอิเล็กตรอนทั้งหมดที่สรางพันธะรอบอะตอมนั้น 

eee BNV 2
1charge formal 

ประจุฟอรมาล (Formal charge)
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ตัวอยาง จงหาประจุฟอรมาลของแตละอะตอม

 [IO3]
–

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

ประจุรวม = +2 – 1 – 1 – 1 =  -1

 [NH3CH2COO]–

OIO
O

OIO
O

+21 1

1

H   H       O

HNCC

H   H       O

+

-

วิธีลัด ดูจํานวนพันธะเปรียบเทียบกับ
จํานวนพันธะที่ควรจะมีของแตละอะตอม 
เชน N มีวาเลนซ 5 ควรมีพันธะ 3 พันธะ 
ถามีเกินจะเปนบวก ถามีไมครบจะเปนลบ

26

เรโซแนนซ (Resonance)

ในบางโมเลกุลหรือไอออน สามารถเขียนแบบจําลองของลิวอิสได
มากกวา 1 แบบ เชน CO2 และ SO2

เรียกปรากฏการณน้ีวา ปรากฏการณเรโซแนนซ โดยตองมี
การจัดเรียงลําดับของอะตอมเหมือนกันเสมอ ตางกันแตเพียง
การกระจายอิเล็กตรอนในพันธะ

OCO 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)

โครงสรางลิวอิสของ O3

จากการทดลองพบวา ความยาวพันธะระหวาง O ทั้งสองเทากัน
แสดงวาโมเลกุล O3 ไมเกิดพันธะทั้ง 2 แบบ แตเกิดโครงสรางที่
เรียกวา โครงสรางเรโซแนนซ (Resonance structure)

O

O  O

+1

-1

O

O  O

+1

-1

O

O  O

1.278 Å1.278 Å

28

หลักในการพิจารณาวาโครงสรางใดเปนโครงสรางที่
เปนไปได มากที่สดุ มีหลักการดังนี้

1. เปนไปตามกฎออกเตตมากที่สุด
2. โครงสรางที่มีประจุฟอรมาลต่ําที่สุด
3. อะตอมท่ีมีคา EN สูงควรมีประจุฟอรมาลเปนลบ
4. อะตอมชนิดเดียวกันไมควรมีประจุฟอรมาลตรงขามกัน

โครงสราง Lewis ที่เปนไปได

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
OCO    O = C = O O  C  O
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ทฤษฎีการผลักกลุมอิเล็กตรอนในวงเวเลนซ 

Valence Shell Electron Pair Repulsion(VSEPR) คือทฤษฎีท่ีใช
ทํานายรูปรางของโมเลกุลหรือไอออนท่ียึดกันดวยพันธะโควาเลนซ  
โดยโครงสรางของโมเลกุลจะขึ้นอยูกับจํานวนกลุมอิเล็กตรอนท่ีใช
สรางพันธะและอิเล็กตรอนโดดเดี่ยว 
 พิจารณาเฉพาะวาเลนซอิเล็กตรอนเทานั้น
 แบงอิเล็กตรอนออกเปนกลุมตาง ๆ (คูอิเล็กตรอน; electron pair)

 อิเลก็ตรอนสรางพันธะ 
(2, 4, 6 อิเล็กตรอน ตามชนดิของพันธะ คือ พันธะเดี่ยว, คู, สาม )

 อิเลก็ตรอนคูโดดเดี่ยว (2 อิเลก็ตรอน)
 อิเลก็ตรอนโดดเดี่ยว (1 อเิล็กตรอน)

 กลุมอิเล็กตรอนจะจัดตัวรอบอะตอมกลาง ใหหางกันมากที่สุด เพื่อให
ผลักกันนอยที่สุด และเกิดความเสถียรมากที่สุด

ไมจําเปนตองมี 
2 อิเล็กตรอน

30

การผลักกันของกลุมอิเล็กตรอน

พันธะแตละพันธะ (พันธะเดี่ยว พันธะคู หรือ พันธะสาม) นับเปน
อิเล็กตรอนสรางพันธะกลุมเดียว ดังนั้นแตละกลุมอาจมีจํานวน
อิเล็กตรอนแตกตางกัน
การผลักกันกันของกลุมอิเล็กตรอนข้ึนกับขนาดของกลุม

อิเล็กตรอน (ถากลุมอิเล็กตรอนมีขนาดใหญ จะตองการที่อยูมากจึง
สามารถผลักกลุมอิเล็กตรอนอื่นออกไปไดดี)
ขนาดของกลุมอิเล็กตรอน

คูโดดเดี่ยวพันธะสามพันธะคูพันธะเดี่ยวอิเล็กตรอนเดี่ยว
ขนาดของกลุมอิเล็กตรอนสรางพันธะจะลดลงถา EN ของอะตอม

ปลายเพ่ิมขึ้น (การผลักจะลดลง)
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การจัดตําแหนงของกลุมอิเล็กตรอน(m+n)

 กลุมอิเล็กตรอนอาจเปนอิเล็กตรอนสรางพันธะหรือไมสรางพันธะก็ได

180°

120°

109.5°

90,120°

90°

32

การทํานายรูปรางโมเลกุลโดย VSEPR

1. เขียนสูตรโครงสรางลิวอิส
2. เขียนสูตร AXmEn

 A แทนอะตอมกลาง
 X แทนพันธะรอบอะตอมกลาง 

โดย m คือ จํานวนกลุมอิเล็กตรอนที่สรางพันธะ
 E แทนกลุมอิเล็กตรอนรอบอะตอมกลางที่ไมไดสรางพันธะ

โดย n  คือ จํานวนกลุมอิเล็กตรอนที่ไมไดสรางพันธะ
3. ทํานายการจัดเรียงตําแหนงของกลุมอิเล็กตรอน (m+n)
4. พิจารณาตําแหนงของคูอิเล็กตรอนโดดเดี่ยว (ตองการพ้ืนที่มาก

ที่สุด) หรือ อิเล็กตรอนโดดเดี่ยว (ตองการพ้ืนท่ีนอยท่ีสุด)
5. ทํานายรูปรางโมเลกุลโดยดูจากการจัดตําแหนงของพันธะ
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รูปรางของโมเลกุล

 2 กลุมอิเล็กตรอน (n+m=2)
 AX2

 3 กลุมอิเล็กตรอน (n+m=3)

 AX3

 AX2E

เสนตรง

สามเหลี่ยม
แบนราบ

มุมงอ (<120°)

34

 4 กลุมอิเล็กตรอน (n+m=4)

 AX4

 AX3E

 AX2E2 มุมงอ (<109.5°)

ทรงสี่หนา

พีระมิดฐาน
สามเหลี่ยม

รูปรางของโมเลกุล
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รูปรางของโมเลกุล

 5 กลุมอิเล็กตรอน (n+m=5)

 AX5

 AX4E

 AX3E2

 AX2E3

พีระมิดคูฐาน
สามเหลี่ยม

กระดานหก

ตัวที

เสนตรง

36

รูปรางของโมเลกุล

 6 กลุมอิเล็กตรอน (n+m=6)

 AX6

 AX5E

 AX4E2

ทรงแปดหนา

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   ตําแหนงกลุม       รูปรางโมเลกุล           
   อิเล็กตรอน

ตัวอยางการทํานายรูปรางโมเลกุล

42

สภาพขั้วของโมเลกลุคอืสภาพข้ัวสุทธ(ิnet dipole)ของพันธะทุก
พันธะในโมเลกุล

 สภาพข้ัวของโมเลกุลหาไดโดยการรวมสภาพข้ัวของพันธะทุก
พันธะแบบเวคเตอร

สภาพข้ัวของโมเลกุล (Polarity of Molecule) 
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ตัวอยางสภาพข้ัวของโมเลกุล

 BCl3

 NH3

 CHCl3

 SF5

 HCN

44

2. ทฤษฎีโมเลกุลารออรบิทอล (MO Theory)

ทฤษฎีโมเลกุลารออรบิทัล (Molecular Orbital Theory) 
อธิบายการเกิดพันธะโควาเลนตโดยใชออรบิทัลของโมเลกุล

 ออรบิทัลของโมเลกุล (MO) คือที่อยูของอิเล็กตรอนใน
โมเลกุลเกิดจากการรวมออรบิทัลของอะตอม (AO) ตามวิธี
ผลรวมเชิงเสนตรง (Linear Combination of Atomic Orbital, 
LCAO)

 จํานวน MO ที่เกิดขึ้นเทากับจํานวน AO ทั้งหมด

อะตอม
AO

อะตอม
AO

โมเลกุล
MO+
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การสรางโมเลกูลารออรบิทัล

ออรบิทัลของโมเลกุลเกิดจากการซอนเหลื่อม (overlap) ของ AO 
 แบบเสริม (Bonding): เปนการรวม AO ดานทีม่ีเครื่องหมาย(สี)เหมอืนกนั 

ขนาดออรบทิัลในแนวเชื่อมอะตอมเพิ่มขึ้น เสถียรมากขึน้
 แบบทําลาย (Antibonding): เปนการรวม AO ดานที่มเีครื่องหมาย(ส)ีตางกนั 

ขนาดออรบทิัลในแนวเชื่อมอะตอมลดลง เสถียรนอยลง (พลังงานเพิ่ม)

1sA
1sB

bonding

antibonding

E
n

e
rg

y

แผนผังระดับพลังงานของโมเลกูลารออรบิทัล
(Molecular Orbital Diagram) คือแผนผังที่แสดง
ระดับพลังงานของ MO เทียบกับ AO

1sA   +    1sB Bonding

1sA  1sB Antibonding

48

ชนิดของโมเลกูลารออรบิทัล

ชนิดของ MO ขึ้นกับรูปแบบการรวมตัวของ AO
 sigma bond (,*): การซอนเหลื่อมกันแบบ 1-lobe ของ Aos 

(head-on overlap)

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

 delta-bond (d,d*): การซอนเหลื่อมกันแบบ 4-lobe ของ AOs

 antibonding

 bonding  antibonding  bonding

d bonding

 bonding
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พลังงานและการซอนเหลื่อมของ AO’s

 Pi bonding Sigma bonding

px+px

s+s py+py

ชนิดของออรบิทัล
ขึ้นกับทิศทางการซอน
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. สนใจเฉพาะเวเลนซอิเล็กตรอน

2. แตละ MO มีอิเล็กตรอนไดไมเกิน 2 ตัวและตองมีสปนตางกัน

3. จัดอิเล็กตรอนใสใน MO ที่มีพลังงานต่ําที่สุดกอน

4. ถา MO มีพลังงานเทากันใหจัดตามกฎของฮุนด

5. จํานวนอิเล็กตรอนใน MO เทากับผลรวมจํานวนอิเล็กตรอน
ที่มาจากอะตอมท่ีสรางพันธะ

6. การเขียนโครงแบบอิเล็กตรอนทําเชนเดียวกับของอะตอมแต
เปลี่ยนชนิดของออรบิทัลเปนแบบ , , 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

 ตัวอยาง

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
 มีการสลับที่ของออรบิทัลpและ p 
 เปนขอยกเวน มี MO คลาย B2 และ C2

(2s)
2(2s*)

2 (2p)
4(2px)

2

59

สมบัติทางแมเหล็กของโมเลกุล

 สารไดอะแมกเนติก(Diamagnetic)สารที่มีจํานวนอิเล็กตรอนสปนขึ้นและ
สปนลงเทากันสนามแมเหล็ก ที่กระทําตอโมเลกุลเปนศูนย

 สารพาราแมกเนติก(Paramagnetic) สารที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว ทําใหมแีรง
ดึงดูดกับสนามแมเหล็กที่กระทาํ

ออกซิเจนเหลวผานขั้วแมเหล็ก
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ทฤษฎีพันธะวาเลนซ (VB) คือทฤษฎีที่ใชอธิบายการเกิดพันธะโควา
เลนตในอะตอมโดยพิจารณาวาการซอนเหลื่อมระหวาง AO ของอะตอม
แตละคูกอใหเกิดพันธะโควาเลนต และบริเวณที่มีพันธะเคมีคือบริเวณที่
มีอิเล็กตรอนหนาแนน
 AO ที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยวเทานั้นที่สามารถสรางพันธะโควาเลนต
 เขาใจงายกวาทฤษฎี MO และสามารถอธิบาย organic molecule 

ไดดีขึ้นกวาทฤษฎีโครงสรางของลิวอิส
 การซอนเหลื่อมของ AO เปนแบบสรางพันธะ (Bonding) 

เทานั้น (พันธะแบบ ,,d)
 ไมใชออรบิทัลที่มีอิเล็กตรอนเต็มแลว (มีครบ 2 อิเล็กตรอน)ใน

การสรางพันธะ

3. ทฤษฎีพนัธะวาเลนซ (Valence Bond Theory)

61

การเกิดพันธะในทฤษฎี VB

การเกิดพันธะเน่ืองจากออรบิทัลที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว
 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?

 พันธะโควาเลนตจากการซอนเหลื่อมของ AO ที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว
 H2  N2                                       

 HF

1s      2s    2px 2py 2pz

HH

HF

NN
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ไฮบริไดเซชัน (Hybridization)

 กระบวนการสรางไฮบริดออรบิทัล คือ การผสมอะตอมิก
ออรบิทัลในอะตอมเพื่อสรางออรบิทัลชุดใหมที่มีรูปรางและระดับ
พลังงานเทากัน เพื่อใหสามารถอธิบายการสรางพันธะไดดีขึ้น
 ไฮบริไดเซชันจะเกิดไดก็ตอเมื่อระดับ พลังงานของ AO มีคา

ใกลเคียงกัน
 ออรบิทัลใหม  เรียกวา  ไฮบริดออรบิทัล (Hybrid orbital) 

 มีรูปรางและระดับพลังงานเทากันแตมทีิศทางแตกตางกัน
 จํานวนไฮบริดออรบิทัล= อะตอมิกออรบิทัลเดิม

s

p

sp3

Hybridization

ออรบิทัลของอะตอม ไฮบริดออรบิทัลของอะตอม
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ชนิดของไฮบริดออรบิทัล

 ชนิดไฮบริดออรบิทัลขึ้นกับชนิดและจํานวนของ AO ที่มาผสมกัน
 sp มี 2 ออรบทิัล (Linear)

 sp2 มี 3 ออรบทิัล (Trigonal planar)

 sp3 มี 4 ออรบทิัล (Tetrahedral)

 sp3d มี 5 ออรบทิัล (Trigonal bipyramidal)

 sp3d2 มี 6 ออรบทิัล (Octahedral)

 จํานวนพันธะที่อะตอมมีไดเทากับจํานวน AO ทั้งหมดที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว 
(ทั้งออรบิทัลปกติและไฮบริดออรบิทัล)

 ไฮบริดออรบิทัล (sp, sp2, …) สามารถเกิดพันธะซิกมาเทานั้นในขณะที่
ออรบิทัลปกติ (s,p,d …) สามารถเกิดพันธะซิกมา ไพ เดลตา ...

รูปรางของไฮบรดิ
ออรบิทัลจะตาง
จาก p ออรบิทัล
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sp ไฮบริดออรบิทัล

sp-Hybridization คือการผสมระหวาง
s-orbital และ p-orbital

 ได sp-hybrid orbital 2 ออรบิทัล
จัดเรียงกันเปนเสนตรง

 p-orbital ที่เหลืออาจเกิดพันธะ 
1 หรือ 2 พันธะ

s

px py pz

sp
Hybridization

py pz

เกิด 2-bond เกิด 2 -bond

67

sp2 ไฮบริดออรบิทัล

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

 ได sp2-hybrid orbital รวม 3 ออรบิทัล
จัดเรียงกันเปนแบบสามเหลี่ยมระนาบ

 p-orbital ที่เหลืออาจเกิดพันธะ 

s

px py pz

sp2
Hybridization

 pz 

เกิด 3-bond เกิด 1 -bond
p-orbital
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sp3 ไฮบริดออรบิทัล

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

 ได sp3-hybrid orbital รวม 4 ออรบิทัล
จัดเรียงกันเปนแบบทรงสี่หนา

 ไมมี p orbital เหลือใหสรางพันธะ 

s

px py pz

sp3
Hybridization

เกิด 4-bond (หรือตามจํานวน
ออรบทิัลที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว)

69

sp3d และ sp3d2 ไฮบริดออรบิทัล

ธาตุในคาบที่ 3 ขึ้นไป อาจใช d ออรบิทัลในการไฮบริดเพราะระดับ
พลังงานไมแตกตางจาก p มากนัก

 sp3d Hybridization
 5 sp3d hybrid orbitals
 จัดเรยีงเปนพีระมดิคูฐานสามเหลี่ยม

 sp3d2 Hybridization
 6 sp3d2 hybrid orbitals
 จัดเรยีงเปนทรงแปดหนา
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H

HH

ตัวอยางการสรางพันธะโดยพันธะไฮบริด

 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

ตัวอยางการสรางพันธะโดยพันธะไฮบริด
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พันธะคู (Double Bond)

 พันธะคู ประกอบดวย
 พันธะ sigma () จาก hybrid orbital
 พันธะ pi () จาก p-orbital

73

พันธะคูใน H2C=CH2

 พันธะคูใน H2C=CH2 ประกอบดวย
 พันธะ sigma จาก sp-orbital ของคารบอน
 พันธะ pi จาก p-orbital ของคารบอน

+

-

+

-

+

-

+

-

+

-

+

-
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พันธะสาม (Triple Bond)

 พันธะคู ประกอบดวย
 พันธะ sigma () จาก hybrid orbital หรือ p-orbital
 พันธะ pi () 2 พันธะ จาก 2 p-orbital

 NN (3 พันธะเกิดจาก px py pz)
 HCCH (3 พันธะเกิดจาก sp px py)

+ +

+ +

- -

- -

+

-

+

-
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พันธะโลหะและแบบจําลองทะเลอิเล็กตรอน 

โลหะมีจุดหลอมเหลวสูง นําไฟฟาและความรอนไดดี รีดใหเปนแผน
บางได มีความมันวาวเม่ือขัดถูและสะทอนแสงไดดี 
สมบัติเหลานี้เปนผลจากพันธะโลหะ 
ทฤษฎีที่สามารถใชอธิบายพันธะโลหะไดแก แบบจําลองทะเล

อิเล็กตรอน และ ทฤษฎีแถบพลังงาน
1. แบบจําลองทะเลอิเล็กตรอน (Electron sea model)

นิวเคลียสซึ่งมีประจุบวกอยูท่ีจุด
แลททิซ สวนวาเลนซอิเล็กตรอน
เคลื่อนที่ไดอยางอิสระ
พันธะโลหะเกิดจากแรงดึงดูดระหวาง

อิเล็กตรอนอิสระและประจุบวก
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ทฤษฎีแถบพลังงาน (Energy band theory)

การรวม AO จะไดออรบิทัลโมเลกุลแบบมีพันธะ (bonding) และออรบิทัล
โมเลกุลแบบตานพันธะ (anti-bonding) 

 เมื่อมีอะตอมมากขึ้นและจํานวนออรบิทัลโมเลกุลมากขึ้น ระดับพลังงานจะใกลชดิ
กันมากจนเหมอืนเปนแถบตอเนือ่งเรียกวาแถบพลังงาน (energy band) 

 อิเล็กตรอนอาจมีพลังงานคาตางๆไดภายในแถบ หรือเคลื่อนท่ีไปในบริเวณที่ออร
บิทัลในแถบเดียวกันซอนเหล่ือมกันเทานั้น

 โลหะนําไฟฟาไดเนื่องจากอิเล็กตรอนสามารถเคลื่อนที่ไดอยางอิสระในเนื้อโลหะ
เมื่อถูกกระตุนโดยผานแถบแถบน้ําไฟฟาหรือแถบวาเลนซที่มีทีว่างอยู

ออรบิทัล
ที่วาง

ออรบิทัลที่ถูก
บรรจุเต็มแลว

x
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 แรงระหวางโมเลกุลคือแรงยึดเหน่ียวทางไฟฟาระหวางโมเลกุล
หรือสารประกอบ
 Cohesive Force แรงยึดเหนี่ยวระหวางโมเลกุลชนิดเดียวกัน
 Adhesive Force แรงยึดเหนี่ยวระหวางโมเลกุลที่ตางกัน

 ชนิดของแรงระหวางโมเลกุล

Type of Intermolecular Forces relative strength

Ionic bonds Ions 1000

Hydrogen bonds Strong dipoles 100

Dipole-Dipole Permanent dipoles 10

London Induced dipoles 1

แรงระหวางโมเลกุล (Intermolecular Force)
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แรงแวนเดอรวาลส (van de Waals Attraction)

 แรงแวนเดอรวาลสคือแรงยึดเหน่ียวระหวางโมเลกุลแบบออน 
อาจแบงออกไดเปน
 แรงที่เกิดจากการกระทําระหวาง

โมเลกุลแบบมีขั้วซึ่งมีไดโพลแบบ
ถาวร (permanent dipole) เรียก
วา dipole-dipole interaction

 แรงที่เกิดระหวางโมเลกุลที่มีขั้วและโมเลกุลอื่นที่ไมมีขั้วแตถูก
เหนี่ยวนําใหมีขั้ว เรียกวา dipole-induced dipole interaction

 แรงระหวางโมเลกุลที่ไมมีขั้วดวยกัน เปนแรงระหวางขั้วแบบเหนี่ยว-
นํา (induced dipole) หรือขั้วแบบชั่วคราว (temporary fluctuation 
dipole) มีชื่อเรียกเฉพาะวาแรงลอนดอน (London Force)
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 เปนแรงระหวางโมเลกุลแบบมีขั้วแตเกิดระหวางโมเลกุลซึ่ง
ประกอบดวย H และ อะตอมอื่นที่มีคา EN สูงมาก ๆ และมี
ขนาดเล็ก เชน F O หรือ N ทําใหโมเลกุลมีสภาพข้ัวสูงกวา
โมเลกุลปกติ แรงยึดเหน่ียวนีม้ีคามากกวาแรงที่เกิดจาก dipole-
dipole interaction สงผลใหสารท่ีมีพันธะไฮโดรเจนมีจุดเดือด
และจุดหลอมเหลวสูงกวาปกติ

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

Hydrogen bond

d+

d+
d+

d+

d+

d–

d–

d–

d–

d–

พันธะไฮโดรเจน (Hydrogen bond)


